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PRÓLOGO 

 

Uno de los objetivos de enseñar ciencia es ayudar a pensar los procesos que encierran y explican 

los fenómenos que nos rodean, aprender a mirar con ojo crítico. El entusiasmo que tenemos los que 

disfrutamos de aprender Química aumenta cuando va también íntimamente ligado al hecho de 

enseñar, trasmitir, hacer conocer a otros aquellos contenidos que nos han cautivado. Se podría 

asemejar a hacer un viaje: cuando viajamos podemos visitar hermosos lugares del mundo, ver obras 

de arte maravillosas, obras arquitectónicas sobresalientes; los viajes nos pueden transportar en el 

tiempo y la historia. Y muchas veces quienes experimentamos el viaje deseamos poder compartir 

esos momentos con amigos, o con personas que sabemos que también los disfrutarían. 

A quienes nos gusta y disfrutamos de la Fisicoquímica nos puede pasar algo semejante cuando 

la enseñamos, cuando aprendemos, o cuando disfrutamos de escribir o leer un libro sobre el tema. 

Desde hace más de cien años las investigaciones en Fisicoquímica fueron desarrollándose sobre 

temas en los que la física y la química solapan sus intereses. Hoy en día, los libros de Fisicoquímica 

abarcan una gran amplitud de temas, que pueden ser analizados desde una mirada teórica o práctica.  

Los temas de Fisicoquímica interesan a quienes estudian medicina, biología, botánica, 

ingeniería, medioambiente, cosmética, desarrollo de nuevos medicamentos, de nuevos materiales, 

etc. La diversidad de intereses se va agigantando en este siglo XXI prometedor de grandes cambios.  

La Fisicoquímica les da a los estudiantes una amplia formación porque su esencia es la 

búsqueda de modelos interpretativos que luego pueden utilizarse en una variedad de aplicaciones. 

Tengamos en cuenta que se trata del estudio y la modelización de cómo se comporta la materia en 

un nivel atómico molecular, cómo ocurren las reacciones químicas, cómo podemos hacer para 

modificarlas y generar materiales novedosos. 

El objetivo de la Fisicoquímica es la modelización de contenidos específicos, pero también es el 

desarrollo de estrategias teóricas que mediante la creación de entes y procesos puedan justificar 

hechos macroscópicos y experimentales; y es también la invitación a encontrar argumentos 

matemáticos que los interpreten.  

El Dr. Miguel Katz pone en nuestras manos su libro de Fisicoquímica. Él, que tiene muchos 

años enseñando y disfrutando de enseñar, nos pasa su legado en este escrito para que muchos 

podamos disfrutar de desentrañar temas interesantes, que nos ayuden a entender mejor cuestionesé 

¡que no son fáciles, ni evidentes! El Dr. Katz nos invita a hacer un maravilloso viaje que puede 

enriquecernos y, a la vez, ayudarnos a compartir con otros estos saberes.  



 

 

A través de los diferentes capítulos, el Profesor Katz desarrolla cuidadosamente cada uno de los 

muchos temas que la materia abarca. Nos ofrece ejemplos, preguntas, problemas, algunas 

soluciones que ilustran y aclaran temas, ayudando a su comprensión. 

Las tablas de datos o apéndices con detalles matemáticos nos permiten tener a la mano los datos 

necesarios para poder seguir el texto, las preguntas y los problemas. 

El Dr. Katz, nos ofrece una obra completísima, detallada, que aporta excelente bibliografía en 

cada capítulo. Con su estilo, el Dr. Katz invita a viajar un poco más allá a los lectores inquietos que 

quieran saber algo más. 

En este libro se pone de manifiesto que la larga experiencia del Dr. Katz le ha permitido 

recopilar una enorme cantidad de información como para ofrecernos una obra de esta magnitud. En 

cada tema hay algo de historia sobre quiénes realizaron los primeros trabajos ð que se 

desarrollaron en el siglo XIXð, para llegar hasta nuestros días, mostrando que la colaboración 

entre hombres reflexivos ha conseguido avances en el conocimiento y la tecnología, lo cual nos ha 

conducido al progreso de la vida tal como la vemos en este siglo XXI. 

En este libro encontramos los pilares y fundamentos de la Fisicoquímica.  

En estos tiempos de cambios rápidos, quien quiera avanzar y sumergirse en la actualidad 

desafiante que nos ofrecen los investigadores cada día podrá apoyarse en estas bases para lanzarse a 

buscar más: las conexiones que nos ofrece hoy la web nos permite tener a nuestro alcance 

publicaciones recientes y sitios de divulgación que se actualizan permanentemente y nos cuentan lo 

nuevo sobre la entropía, los materiales que se desarrollan, la nanotecnología, cómo las burbujas 

benefician la ciencia, las tendencias más importantes (http://axial.acs.org/top-trends-science/). 

Para la Asociación Química Argentina es un honor que la generosidad del Dr. Miguel Katz nos 

permita ofrecer a los lectores este cautivante y muy completo texto de Fisicoquímica. Deseamos 

que todas las personas que se acerquen a su lectura lo disfruten y que su uso sea sinónimo de ese 

agradecimiento que el Dr Katz merece. 

 

 

Dra. María Rosario Soriano 

Octubre de 2017. 
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PREFACIO 

A lo largo de estas páginas he intentado volcar mi experiencia en el dictado de Química Física a 

lo largo de mi carrera docente. A diferencia de otras disciplinas la Química Física requiere del 

estudiante conceptos bien precisos y unívocos a la vez que el manejo de herramientas de cálculo 

que, algunos casos, son bastante sofisticados. 

Esta disciplina surgida en el último cuarto del siglo XIX, trata de exponer los fundamentos 

físicos de los conceptos químicos. Esos fundamentos son tan variados que abarcan temas de la 

Mecánica, el electromagnetismo, la Termodinámica, la Óptica y la Mecánica Cuántica. Por ello, 

sería ideal que el educando tuviese un manejo fluido de los contenidos de estas disciplinas.  Si bien, 

en la mayoría de los cursos se requiere el conocimiento de muchos de esos contenidos, no ocurre lo 

mismo con los conceptos fundamentales de la Mecánica Cuántica, disciplina que se cursa al mismo 

tiempo o con posterioridad a Química Física. Es por ello que hemos incluido varios temas de 

Mecánica Cuántica no relativista, para la interpretación de las uniones químicas y, en aras de 

conservar cursantes, hemos excluido algunos temas, como la estructura electrónica de los metales, 

encarando su tratamiento físicoquímico desde el punto de vista cristalográfico.  

Si bien por el sistema de correlatividades, el cursante de Química Física debe tener aprobada la 

cursada de Termodinámica, la introducción al curso trata de la energía libre, magnitud 

termodinámica que se aplica en muchos capítulos del curso. 

El segundo capítulo trata de la físicoquímica de los sistemas abiertos, donde se desarrollas las 

propiedades parciales molares en general y el potencial químico en particular. 

El tercer capítulo se ocupa de las características de algunos sistemas físicos en equilibrio., 

básicamente, equilibrios de distintas fases de una misma sustancia y de cómo varían esos equilibrios 

por modificación de las condiciones exteriores. 

En el cuarto capítulo analizamos el concepto de fugacidad que permite aplicar las conclusiones 

de la Termodinámica a sistemas gaseosos cuyos comportamientos están alejados de la idealidad. 

Mediante los conceptos desarrollados en el capítulo anterior, mostramos que se puede hacer 

extensivo el concepto de fugacidad a fases condensadas en equilibrio. 

El capítulo quinto, está dedicaco al equilibrio químico, a la manera de evaluar constantes de 

equilibrio y a la posibilidad de predecir la ocurrencia o no de determinadas transformaciones 

químicas bajo ciertas condiciones exteriores. 

El capítulo siguiente se ocupa de la características de las soluciones, tanto de no electrolitos 

como de electrolitos y al estudio de las propiedades coligativas de las mismas. También se 

desarrolla con detalle la teoría de Debye Hückel. 



 

 

En el capítulo séptimo se desarrollan los principales contenidos de la Electroquímica. Allí se 

estudia la conducción eléctrica en soluciones y la forma de generar FEM mediante reacciones 

químicas. Allí se decriben los funcionamientos de las pilas y baterías más populares. 

El capítulo siguiente se ocupa de los fenómenos físicos que se producen en las superficies de 

contacto entre dos medios. Se describen los fenómenos de tensión superficial, los agentes 

tensioactivos, los procesos de adsorción, los fenómenos electrocinéticos, y otras características que 

derivan de las condiciones superficiales de los medios. 

En el capítulo noveno, explicamos que si bien la termodinámica puede predecir la ocurrencia o 

no de determinados procesos no puede establecer cuanto demorará dicho proceso en llevarse a cabo, 

por lo que se requiere de una disciplina auxiliar, la cinética química, para evaluar la duración del 

proceso de llevar a los reactantes en transformarse en productos. Se analizan la reacciones simples y 

las compuestas y mediante técnicas adecuadas se logran establecer ecuaciones de velocidad de los 

procesos químicos. 

 El capítulo siguiente está dedicado a la catálisis, es decir a las técnicas que se desarrollan para 

modificar las velocidades con que se producen las reacciones químicas. En este capítulo incluimos 

el análisis de los relojes químicos, sistemas que producen reacciones oscilantes que, 

alternativamente, llevan la reacción hacia la formación de productos, pero luego revierten el 

proceso para formar reactantes. 

El undécimo capítulo trata del estado sólido de la materia. En él se incluyen las nociones 

generales de la Cristalografía y los métodos que se han descubierto que permiten calcular la 

distancia media entre las partículas que forman una red cristalina. Se incluye también una referencia 

a los llamados ñcristales l²quidosò que son sistemas l²quidos que en un intervalo de temperatura, 

presentan anisotropía respecto de alguna, o algunas, de sus propiedades. 

El capítulo duondécimo trata de las características de los sistemas coloidales, de la manera de 

preparar y purificar dispersiones coloidales, de las propiedades eléctricas de los soles, de las 

características de los geles y de las emulsiones. 

En el capítulo siguiente nos introducimos en los conceptos básicos de la Mecánica Cuántica. 

Dado que el enorme éxito de esta disciplina se debe a que reemplazó las ecuaciones de la Mecánica 

por operadores matemáticos, el capítulo trata del álgebra de esos operadores para luego dar los 

postulados de esa disciplina y cómo, a partir de esos postulados se pueden encontrar lan energían de 

ciertos sistemas ideales, como la de un oscilador armónico, de un rotor rígido, de una partícula 

moviéndose en una caja de la cual no puede salir y comprobar un resultado que sorprende: cuando 

un cuerpo tiene una restricción a su movimiento, su energía está cuantificada. 

En el capítulo XIV se desarrolla el tratamiento matemático que permitió encontrar la energía de 

un átomo de hidrógeno y cómo esa energía se puede representar mediante cuatro números, llamados 

número cuánticos. 

En el capítulo siguiente, se da un panorama de los métodos para encontrar la energía de átomos 

polielectrónicos. Dado que tanto en Mecánica Clásica como en Mecánica Cuántica es imposible 
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establecer simultáneamente y con exactitud la posición de tres o más cuerpos en movimiento, el 

ingenio ha permitidos desarrollar métodos aproximados para establecer la energía de interacción 

entre el núcleo y los electrones de un átomo polielectrónico. En este capítulo se desarrollan algunos 

de esos métodos. 

El capítulo XVI, está dedicado a las uniones químicas. En él se analizan los métodos del enlace 

de valencia y del orbital molecular los que, con sucesivas correcciones y mejoras, permitieron 

calcular la energía que liga a los átomos, tanto en moléculas homonucleares como héteronucleares. 

El último capítulo está dedicado a la Termodinámica Estadística. Se incluyen los meritorios 

intentos de Boltzmann por correlacionar estadísticamente las propiedades de sistemas de un gran 

número de partículas submicroscópicas con las propiedades macroscópicas de la materia y el 

método de los ensambles de Gibbs, que con el auxilio de de las energías calculadas mediante la 

Mecánica cuántica, permitieron establecer valores absolutos (y no variaciones) de las variables 

termodinámicas.    

 

Miguel Katz 

Octubre de 2017. 
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I.  LA ENERGÍA LIBRE 

 

1 ï 1. La función de trabajo 

En 1882, en su Thermodynamik chemischer 

Vorgänge, Hermann Ludwig Ferdinand von 

Helmholtz introdujo una función de estado que él 

llamó Freie energie (energía libre) que resulta de la 

combinación de tres funciones de estado, la energía 

interna, la entropía y la temperatura, mediante la 

relación E ï TS . La función de estado resultante se 

llamó HelmholtzïPotential y en español Energía 

libre de Helmholtz  y actualmente Función de 

trabajo la que se representa con la letra A (del 

alemán arbeit = trabajo). De modo que  

                           A = E ï TS                      (1 ï 1) 

cuyas dimensiones son las de la energía y en el 

Sistema Internacional se expresan en joules. 

Al igual que todas las manifestaciones de la energía, la función de trabajo es una magnitud 

extensiva, es decir, dependiente de la masa del sistema a la que se refiere. 

Si un sistema evoluciona reversiblemente a temperatura constante, la expresión (1 ï 1) toma la 

forma 

                                                                DAT = DET  ï TDS                                               (1 ï  2) 

Como para una transformación reversible DS = Qrev./T, efectuando la sustitución en la (1 ï 2) 

                                                                DAT  = DET  - Qrev                                                                         (1 ï 3) 

Pero, de acuerdo con el Primer Principio el segundo miembro de la (1 ï  3) es igual al trabajo 

realizado en esa transformación isotérmica y reversible cambiado de signo. De aquí que podamos 

escribir 

 
H.L.F. von Helmholtz (1821 - 1894 
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                                                                  - DAT  = Wrev                                                       (1 ï 4) 

Es decir, 

En todo proceso isotérmico, la disminución de la función de trabajo A viene medida por el 

trabajo que el sistema puede realizar reversiblemente a la misma temperatura durante dicho 

proceso. 

El trabajo reversible es el máximo trabajo que el sistema puede realizar en esas mismas 

condiciones. De aquí se deduce que, en un proceso isotérmico, la variación de la  función de trabajo 

es el indicador de cual es el trabajo máximo total  ð de expansión y útil ð que el sistema puede 

intercambiar en dicho proceso. 

Si bien cualquier proceso, isotérmico o no, puede ir acompañado por una variación de la función 

de trabajo, solamente en un proceso reversible la variación de A es indicadora del trabajo máximo 

utilizable. 

 

Ejemplo 1.1. 

A 32 atm y 450 K el n-butano cumple con la ecuación de van der Waals. Calcular a) la variación 

de la función de trabajo que experimenta 1 mol de n-butano cuando se expande isobárica e 

isotérmicamente desde 0,8 litros hasta 20 litros; b) la variación de energía interna asociada a ese 

proceso supuesto reversible c) el calor intercambiado con el medio exterior. Las constantes de van 

der Waals del butano son: a = 14,4 atm.L
2
mol

-2
; b=12,3 × 10

-3
 L.mol

-1
. 

Solución: 

a)  

De acuerdo con la ecuación (1 ï 4)  

- DAT  = Wrev 

El trabajo que realiza el sistema es sólo trabajo de expansión  

 

                                                            

                                                           = 62254,1 J.mol
-1 

Por lo tanto 

( )ñ -==

M
B

M
A

V

V

M
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M

pT VVppdVW

( ) 1
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-
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            DAT  = ï 62254,1 J.mol
-1 

b)  

Para un mol de gas de van der Waals 

 

 

de donde 

 

 

 

Siendo Q = DE + W, es 

Q = 109,4 + 62254,1 = 62363,5 J mol
-1 

 

1 ï 2. La función energía libre 

En 1873, Josiah Willard Gibbs, al efectuar uno 

de sus desarrollos termodinámicos encontró que 

una combinación de funciones de estado daba otra 

función que le resultaba útil para sus cálculos, a la 

que llamó energía disponible. Esa combinación 

viene dada por  

             G = E ï TS + pV                        (1 ï 5) 

y. siendo E + pV la función de estado entalpía 

                    G = H ï TS                            (1  ï  6) 

2
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Como H, T y S son funciones de estado, G es, obviamente, función de estado, lo que implica que 

su diferencial es exacta. Posteriormente, a esta función de estado se la llamó Energía libre de Gibbs 

o, simplemente, Energía libre. 

Comparando la definición (1  ï  5) con la definición (1  ï  1) resulta que 

                                                                   G = A + pV              (1 ï 7) 

Esta es la relación más general entre la energía libre y la función de trabajo.  

Para una transformación isobárica 

                                                        DG = DA + pDV          (1  ï  8) 

Si además de isobárico, el proceso es isotérmico, la disminución de la función de trabajo viene 

dada por el trabajo máximo total ð de expansión y útil ð que el sistema puede intercambiar 

reversiblemente durante dicho proceso. 

                                                              ï DAT  = Wrev (1  ï  4) 

y 

                                                    DGP,T =  ï Wrev + pDV (1  ï  9) 

Como el trabajo total es igual a la suma del trabajo de expansión y el trabajo útil W' 

                                                        DGP,T = ï W' rev (1 ï 10) 

esto es 

La disminución de la energía libre asociada a un proceso isobárico e isotérmico es un 

indicador del trabajo útil, eléctrico, superficial, etc., que el sistema puede realizar reversiblemente 

en esas condiciones. 

Siendo la energía libre una función de estado, su variación queda determinada por los valores 

del estado inicial y el final del sistema  con independencia de las transformaciones empleadas para 

lograr dicho cambio. Pero sólo en el caso de procesos isobáricos e isotérmicos su disminución es 

igual al trabajo útil máximo que el sistema puede realizar reversiblemente durante ese proceso. 

 

Ejemplo 1.2. 

A través de un conductor de plata de 7m de longitud y 0,2 cm de sección circulan 10,8 C durante 

6 minutos. Calcular la variación de energía libre asociada a ese proceso suponiendo que el mismo es 
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reversible, isobárico e isotérmico y que la resistividad de la plata, en las condiciones del problema, 

es rAg= 1,47 W m 

Solución: 

Llamando DQ a la carga que circuló, i a la intensidad de la corriente, R a la resistencia eléctrica 

del conductor de longitud L y sección s, el trabajo eléctrico W viene dado por 

W = DQ × DV 

Donde DV es la diferencia de potencial eléctrico entre los extremos del conductor. Siendo  

 

es 

 

 

Siendo este trabajo eléctrico reversible, isobárico e isotérmico que no implica variaciones 

sensibles en el volumen del conductor, el mismo mide la variación de energía libre del proceso 

cambiada de signo. En consecuencia 

DG = ï 1667,0 J 

 

 

Ejemplo 1.3. 

A 25 ºC y 1 bar, el calor molar de hidratación del NaF es ï 911,0 kJ mol
-1
. Calcular la variación 

de la energía libre asociada a la hidratación de 100g de NaF sabiendo que la entropía molar estándar 

de hidratación del NaF es 289 J mol
-1
K

-1
. 

Solución: 

Siendo  

DG
M

 = DH
M

 ï TDS
M 

DG
M

 = ï 911,0 ï 298 × 0,289 = ï 997,1 kJ mol
-1
 

s

L
iRV r==D

=r³³D=
s

L
iQW

( )
J,

,
,

,
W 01667

0020

7
471

360
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2
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Esta es la variación de energía libre asociada a la hidratación de 1 mol (42,0 g). Para 100 g: 

DG = ï 997,1 × 100 / 42,0 = ï  2374,1 kJ 

 

 

1 ï 3. Relaciones entre la función de trabajo y la energía libre 

A partir de la expresión del Primer Principio de la Termodinámica para una transformación 

infinitesimal reversible e isotérmica en la cual solo haya trabajo de expansión y de la definición de 

entropía se obtiene 

                                                                            

 
 

(1  ï 11) 

que se puede escribir 

                                                             TdS = dE + pdV (1  ï  12) 

De acuerdo con la definición (1 ï 1) la forma más general de la diferencial de A será 

                                                        dA = dE ï TdS ï SdT  (1  ï  13) 

que combinada con la (1 ï 12) nos lleva a  

                                                         dA = ï pdV ï SdT (1  ï  14) 

Esto nos permite encontrar la variación de la función de trabajo con la temperatura y el 

volumen. En efecto, a volumen constante 

                                                                           

 
 

(1  ï  15) 

y, a temperatura constante 

                                                                            

 
 

(1  ï 16) 

De la definición (1 ï 5) encontramos que la expresión más general para una variación diferencial 

de la energía libre es 

                                                  dG = dE ï TdS - SdT + pdV + Vdp (1  ï  17) 

y, para una transformación infinitesimal reversible en la que sólo se efectúa trabajo de expansión 

T
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                         TdS = dE + pdV (1  ï  12) 

por lo tanto 

                       dG = Vdp ï SdT (1  ï 18) 

Esto nos permite encontrar las relaciones de la energía libre con la temperatura y la presión en 

procesos reversibles que sólo impliquen trabajo de expansión. En efecto 

                           

 
 

(1  ï 19) 

y 

                        

 
 

(1  ï  20) 

Resulta evidente que 

                      

 
 

(1  ï  21) 

Debemos reiterar que todas estas expresiones son válidas para transformaciones reversibles. En 

ellas la presión del sistema debe diferir de la correspondiente al medio exterior en una cantidad tan 

pequeña que permita suponer que ambas son iguales. Además se refiere a transformaciones que 

ocurren en cualquier sistema ð sea sustancia pura, solución o sistema heterogéneo ð pero siempre 

que sea sistema cerrado, es decir que no pueda intercambiar materia con el medio exterior, o dicho 

de otra manera, que su masa sea constante. Esto es particularmente importante de remarcar debido a 

que todas las propiedades termodinámicas que tienen dimensiones de energía o de energía / grado 

son propiedades extensivas. 

 

1 ï 4. Energía libre y función de trabajo en transformaciones isotérmicas 

En la sección anterior hemos encontrado que para una transformación infinitesimal reversible en 

la que sólo se efectúa trabajo de expansión 

                    TdS = dE + pdV (1  ï  12) 

y 

                        dG = Vdp ï SdT (1  ï 18) 

de modo que si la transformación es isotérmica 
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                    dGT  = Vdp (1  ï  22) 

Para una transformación isotérmica, reversible finita entre dos estados de un sistema en el cual 

sólo hay trabajo de expansión  

                      
 

 

(1  ï   23) 

En la sección anterior, también hemos encontrado que 

             dA = ï pdV ï SdT (1  ï   14)    

 por lo que en una transformación infinitesimal isotérmica y reversible 

              dAT = ï pdV (1  ï  24) 

y, para una transformación isotérmica, reversible finita entre dos estados de un sistema en el cual 

sólo hay trabajo de expansión 

               
 

 

(1  ï  25) 

Se deja como ejercicio demostrar que para una transformación isotérmica reversible de un mol 

de gas ideal  

           DGT = DAT (1  ï  26) 

Esta igualdad es sólo válida para el caso de un gas que se comporte idealmente. 

 

1 ï 5. Ecuaciones de Gibbs - Helmholtz 

En la Sección 1 ï 3 hemos visto que para una transformación reversible e isotérmica  

                                    

 
 

(1  ï  19) 

Por lo tanto si reemplazamos S en la definición de energía libre 

                 

 
 

(1  ï 27) 

Como la entropía también está relacionada con la función de trabajo mediante la expresión 

ñ=D
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(1  ï   15) 

podemos escribir 

           

 
 

(1  ï   28) 

Las ecuaciones (1 ï 27) y (1 ï 28) fueron deducidas respectivamente por Josiah Willard Gibbs 

en 1875 y Hermann von Helmholtz en 1882 y se conocen históricamente como ecuaciones de Gibbs 

- Helmholtz. Tienen innumerables aplicaciones a la Física y a la Química, en el estudio de una gran 

variedad de procesos que ocurren reversiblemente en sistemas cerrados, muchas de las cuales 

analizaremos en los capítulos siguientes. 

Se conocen varias maneras de presentar estas ecuaciones, de las cuales mostraremos algunas. 

Si dividimos la (1 ï 27) por T
2
   y la reordenamos, la misma adopta la forma 

                 

 
 

(1  ï  29) 

Otra manera de presentar la ecuación de Gibbs ï Helmholtz se obtiene considerando una 

transformación finita, reversible, isotérmica de un sistema cerrado cualquiera que evoluciona entre 

dos estado A y B. En ese caso las energías libres de ambos estados pueden expresarse mediante 

GA  = HA   ï T SA      y         GB = HB   ï  T SB 

de donde  

GB  ï   GA  = (HB   ï   HA) - T (SB   ï   SA) 

o 

                                                DG  = DH  ï  T DS                 (1  ï  30) 

donde DG , DH  y DS son las respectivas variaciones de energía libre, entalpía y entropía que se 

verifican en el proceso isotérmico y reversible considerado. La variación de entropía DS, se puede 

expresar en función de la variación de la energía libre. Siendo 

                                                                      

 

 

(1  ï   

19) 

resulta  
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DS = SB  ï   SA =    

y  

                                                      

 

 

        (1  ï 

31) 

de aquí se obtiene 

                                                             

 

 

(1 ï 32) 

Esta es quizás la forma más común de expresar la ecuación de Gibbs ï Helmholtz. Debemos 

notar que, si bien para llegar a ella elegimos una transformación reversible, la ecuación es válida 

aún cuando el proceso sea irreversible, siempre que los estados inicial y final sean de equilibrio y 

que el sistema sea cerrado. Esto es así como consecuencia de que tanto la entalpía como la energía 

libre, la función de trabajo y la entropía son funciones de estado. El requisito de que sólo los estados 

inicial y final sean de equilibrio se debe a que sólo en estos casos la presión exterior es igual a la a 

presión del sistema y la temperatura exterior es igual a la temperatura del sistema y se pueden 

reemplazar los valores de las variables en el medio exterior por los de las variables de estado del 

sistema. 

 

 

1 ï 6. Energía libre y condiciones de equilibrio 

Una de las aplicaciones más útiles de la energía libre, y también en menor medida de la función 

de trabajo, es que suministra un criterio sencillo para establecer si un proceso será espontáneo o no. 

También permite determinar a priori si una transformación puede alcanzar un estado de equilibrio 

termodinámico o no. 

Uno de los criterios para distinguir entre transformaciones reversibles e irreversibles, que se 

cumple con bastante generalidad para transformaciones físicas
1
, especialmente si no hay cambios en 

el modo de agregación
2
 o en la  estructura cristalina, viene dado por el signo de la variación de 

                                                 

1
 Muchas transformaciones químicas espontáneas, como puede ser la formación de NH4Cl a partir de HCl y NH3 en 

condiciones estándar, van acompañadas por una disminución de su entropía. 
2
 Si, por ejemplo, a una temperatura y presión dadas, un líquido solidifica espontáneamente, la variación de entropía 

asociada a ese cambio es negativa. 
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entropía.  Para este tipo de transformaciones, si son  irreversibles la sumatoria de todos los términos 

ðQ /T es siempre menor que la variación de entropía del sistema. Esto significa que para una 

transformación infinitesimal irreversible 

dS >  

donde dS es la variación de entropía del sistema cerrado y no del sistema y su medio exterior. Para 

una transformación reversible, la definición de entropía nos dice que 

dS =  

de manera que al combinar estos dos resultados se llega a una expresión 

                                                                          

 

 

(1 ï  33a) 

que se conoce como desigualdad de Clausius. En ella el signo mayor corresponde a una 

transformación infinitesimal irreversible y el signo igual a una reversible, que como hemos visto 

anteriormente, corresponde a una sucesión de estados de equilibrio. De acuerdo con el Primer 

Principio, para una transformación virtual ðQ = dE + ðw. Entonces 

                                                                       

                                          (1  ï  33b) 

 Para un determinado proceso infinitesimal en el que no haya variación de energía interna y no 

se efectúe trabajo,  dE = 0  y ðw = 0. En este caso     

 

Como el sistema no efectúa trabajo, su volumen permanece constante, por lo que se puede escribir  

                                                                       
 (1 ï   34) 

Esto significa que 

La entropía de un sistema cerrado que evoluciona isométricamente sin modificar su 

composición ni sufrir cambios en el modo de agregación o en su estructura cristalina aumenta si 

la transformación es espontánea aún cuando su energía interna no varíe.
3
 

                                                 

3
 Un ejemplo de esto lo constituye la mezcla isotérmica de dos gases ideales, en la cual la energía interna y el 

volumen total permanecen constantes pero que va acompañada por un aumento de entropía.  

T

ðQ

T

ðQ

T

ðQ
dS²

T

wðdE
dS

+
²

0²dS

0²V,EdS
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 La forma más general de la diferencial de A es 

                                                   dA = dE ï TdS ï  SdT (1 ï 13) 

a partir de esta expresión y de  

 

Combinando estas dos expresiones y reordenando 

                                                                   (1 ï  35) 

donde el signo menor corresponde al proceso irreversible. En el caso que el sistema evolucione 

isotérmicamente y no haya producción de trabajo 

Si                                    ðw = 0   y dT = 0               dA  ¢ 0 

Si el único trabajo que puede efectuar el sistema es trabajo de expansión 

                                                                        
 (1 ï  36) 

Esto significa que 

En un sistema hidrostático en el que no se verifiquen cambios en el modo de agregación o de 

estructura cristalina, todo proceso isotérmico e isométrico irreversible en el que no se efectúa trabajo 

útil va acompañado por una disminución de la función de trabajo. 

Cuando el sistema evoluciona en forma reversible y el único trabajo que puede realizar es el de 

expansión, la presión del sistema puede considerarse igual a la presión exterior. De esta manera el 

trabajo ðw puede expresarse en función de la presión del sistema como pdV. De aquí que la (1 ï  

34) pueda escribirse 

                                                                     

 
 

(1 ï  37)

 

o 

                                                                    
 (1 ï 38) 

Recordando que la expresión más general para una variación diferencial de la energía libre es 

dG = dE  ï  TdS  ï  SdT + pdV + Vdp 

encontramos, combinando y reordenando estas dos expresiones, que 

T

wðdE
dS

+
²

SdTwðdA --¢

0¢V,TdA

T

pdVdE
dS

+
²

pdVdETdS +²
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 (1 ï  39) 

En un proceso isotérmico e isobárico  

                                                                        
 (1 ï  40) 

donde el signo menor corresponde a la transformación espontánea (irreversible).  

La expresión  (1  ï  40) se puede enunciar de la siguiente manera 

En todo proceso isotérmico e isobárico que ocurre en un sistema hidrostático cerrado, la 

energía libre es un mínimo si el sistema está en equilibrio.  

 Las transformaciones que a presión y temperatura constantes ocurren espontáneamente, van 

acompañadas por una disminución de la energía libre. 

Esto último es válido, no sólo para sistemas hidrostáticos sino para cualquier transformación qye 

ocurra en un sistema cerrado. 

La gran mayoría de los procesos físicos y químicos que ocurren en sistemas cerrados se pueden 

considerar como isotérmicos e isobáricos
4
. De aquí que la (1 ï 40) suministra el criterio más general 

para predecir la ocurrencia o no de una transformación espontánea. Las transformaciones que van 

acompañadas por un aumento de la energía libre se llaman endergónicas y las que ocurren con 

disminución de energía libre se llaman exergónicas 

Para transformaciones finitas, la (1  ï   40) puede escribirse 

                                                                 
 (1 ï  41) 

Los criterios de ocurrencia se pueden resumir 

DGP,T   <  0    proceso exergónico (espontáneo) 

DGP,T   >  0   proceso endergónico (no ocurre espontáneamente) 

DGP,T   =  0    Sistema en equilibrio (para sistemas hidrostáticos) 

 

1 ï 7. Energía libre estándar de formación 

La energía libre de formación de una sustancia compuesta se define como la variación de energía libre 

que acompaña a la formación de 1 mol (o 1 masa fórmula ï gramo) de la misma a partir de las respectivas 

                                                 

4
 Basta dejar que, ocurrido un proceso, el sistema alcance la temperatura y la presión iniciales. 

SdTVdpdG -¢

0¢T,PdG

0¢D T,PG
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sustancias simples.  

Generalmente, las variaciones de energía libre se tabulan en las llamadas condiciones estándar, que 

corresponden a las formas más estables de las sustancias actuantes a 25 ºC y 1 bar. La energía libre de 

formación medida en condiciones estándar se llama energía libre estándar de formación (DGºf).  

En la práctica se suele adoptar la siguiente convención:  

La energía libre de todas las sustancias simples en sus estados estándar se considera, 

arbitrariamente, igual a cero.  

Nosotros extenderemos la convención, haciendo igual a cero la energía libre estándar de todas 

las sustancias simples en sus formas más estables a temperatura ambiente, a 1 bar de presión y a 

cualquier temperatura.  

Sobre la base de esta convención encontramos que la energía libre estándar de una sustancia 

compuesta es igual a su energía libre estándar de formación.  

 

Ejemplo 1.4. 

Dada la siguiente reacción 

Cl2 (g) + H2 (g)       HCl (g);  DGº 298 K =  ï  95,3 kJ 

Calcular la variación de energía libre estándar de formación del HCl (g) 

Solución: 

La ecuación termoquímica para la formación de un mol de HCl(g) a 1 bar y 25 ºC, es 

½ Cl2 (g) + ½ H2 (g)     HCl (g);  DGºf =  ï  95,3  kJ 

como por convención  

GºCl2   = 0        y     GºH2 = 0 

resulta 

DGºf  =  GºHCl  - (Gº Cl2  + Gº H2 ) = 

                                                        = GºHCl = - 95,3 kJ 
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La importancia de esta convención radica en que teniendo tabulados las energías libres estándar 

de formación de todas las sustancias, se puede calcular la energía libre de reacción para cualquier 

transformación química en condiciones estándar.  

   En la Tabla de la Figura 1  ï  1 se dan las energías libres estándar de formación  (en kJ/mol y a 

25º C) para varias sustancias. 

 

Sustancia DGºf Sustancia DGºf Sustancia DGºf 

H2O (l) ï237,13 NO (g)  +88,55 CH3CH2OH(l) ï174,78 

H2O (g) ï228,57 H2S (g)  ï33,56 CH3COOH(l) ï389,9 

H2O2 (g)  ï120,35 SO2 (g)  ï300,19 C6H6 (l)  +124,3 

HCl (g)  ï95,30 SO3 (g) ï371,06 H2SO4 (l) ï690,00 

HI ( g) +1,70 NH3 (g)  ï16,45 KCl  (s) ï409,14 

HBr ( g)  ï53,45 HNO3 (l) ï80,71 NaCl (s)  ï384,14 

CO (g)  ï137,17 CH4(g) ï50,72 NaOH (s)  ï379,49 

CO2 (g) ï394,36 C2H4 (g)  +68,15 CaO (s) ï604,03 

NO2 (g) +51,31 C2H6 (g)  ï32,82 AgCl (s) ï109,79 

N2O4 (g) +97,89 CH3OH  (l) ï166,27 CuO (s) ï129,7 

Figura 1 - 1 Energías libres  estándar de formación de algunas sustancias compuestas en kJ/mol 

 

 

Ejemplo 1.5. 

Utilizando los datos de la Tabla de la Figura 1 ï 1, calcular la variación de energía libre asociada a la 

siguiente reacción (a 25ºC y 1 bar): 

CH3CH2OH (l) +3 O2 (g)   2 CO2 (g) + 3 H2O (l) 

Solución: 

DGº = 2 × DGºCO2(g)  + 3 x DGºH2O(l)  ï [DGºCH3CH2OH (l) + 3 x [DGºO2 (g) ] 

DG = 2 × (-394,36) + 3 × (-237,13) ï [ï174,78 + 3 × 0] 

                                           = 1325,33 kJ 

 

 

Ejemplo 1.6. 
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A 25 ºC y 1 bar las energías libres de la calcita (CaCO3) el óxido de calcio (CaO) y el dióxido de 

carbono (CO2) son ï1128,8; ï 604,03 y ï 394,36 kJ mol-1, respectivamente. A partir de esta información, 

predecir la ocurrencia espontánea o no, a 25 ºC,  de la siguiente reacción 

CaCO3 (s)     CaO (s) + CO2 (g, 1 bar) 

Solución: 

La variación de energía libre para este proceso es 

D G º = [DG ºCaO + D G ºCO2
 ] - DGºCaCO3 

                                              = [-604,03 ï 394,36] ï [ï 1128,8] = 130,4 kJ mol
-1
  

     Siendo DGº > 0 la transformación es endergónica y, por lo tanto, no ocurre espontáneamente 

en las condiciones del problema. 

 

1 ï 8. Variación de energía libre y de entropía en las reacciones químicas. 

Los sistemas en los que se producen reacciones químicas, no son sistemas hidrostáticos. Como 

hemos definido en la Sección 1 - 3, una de las características de los sistemas hidrostáticos es que no 

sólo su masa sino que su composición permanece constante. En las reacciones químicas, la 

composición de las sustancias actuantes varía.  

Siendo la entropía de una sustancia una coordenada extensiva, su valor no sólo depende de su 

naturaleza, modo de agregación, forma cristalina, presión y temperatura sino que también depende 

de la masa considerada. Por ello, es frecuente encontrar procesos químicos espontáneos en los que 

la entropía de reacción disminuye. 

En las Tablas de las Figura 1 ï 2 se dan los valores de las propiedades termodinámicas de 

algunas sustancias y en la 1 - 3,  se dan los valores de energías libres estándar de reacción y 

entropías estándar de reacción de algunos procesos espontáneos. Se observa que, tal como hemos 

expresado en la Sección 1 ï 6, dichos procesos van acompañados por una disminución de la energía 

libre y también por una disminución de sus entropías. 

Estos ejemplos, echan por tierra la afirmación de que todo proceso espontáneo va acompañado 

por un aumento de entropía.  

Si observamos las primeras 15 ecuaciones de la Tabla 1 - 3  notaremos que en todas ellas, las 

especies del estado inicial son gases, mientras que en el estado final hay, al menos un sólido 

cristalino. Estos no son casos ñpoco frecuentesò sino que se verifican en una gran cantidad de 

procesos, tanto reversibles como irreversibles. De aquí que podría enunciarse la siguiente regla 
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En la mayoría de las transformaciones isobáricas e isotérmicas que ocurren en un sistema 

cerrado si en el estado inicial de cada transformación todos los componentes son gaseosos y en el 

estado final hay, al menos, un sólido cristalino, la entropía disminuye. 

Además de procesos isotérmicos e isobáricos, hay también procesos adiabáticos irreversibles en 

los que la entropía disminuye. Esto parece paradójico, ya que, por definición, la entropía resulta del 

cociente entre el calor intercambiado reversiblemente con una fuente del medio exterior y la 

temperatura de esa fuente ¿Cómo se explica entonces que haya variación de entropía en un proceso 

adiabático, si en él no hay intercambio de calor con el medio exterior? La repuesta se encuentra 

recordando que la entropía de una sustancia depende, entre otras variables, de su modo de agregación. 

Si no hay intercambio de calor con el entorno ¿A costa de qué variable se produce el cambio de 

entropía?  

Si observamos la expansión adiabática del CO2 contenido en un extintor de incendios notaremos 

que el paso del gas a través de la tobera (de material aislante) es tan rápido que el proceso se puede 

considerar adiabático. La observación muestra también que el CO2 se enfría a tal punto que se 

forma la llamada ñnieve carb·nicaò.  En las expansiones adiab§ticas, la variaci·n de entrop²a se 

logra a costa de la variación de la energía interna del sistema (ecuación 1 ï 37). De hecho, la 

expansión adiabática estrangulada (efecto Joule ï Thomson) de un gas que se encuentre por debajo 

de su temperatura de inversión permite su licuefacción5. En la Tabla 1 ï 4 se dan las variaciones de 

entropía asociadas a la condensación de 1 mol de varios gases a sus temperaturas de ebullición 

normales. 

 

Sustancia C
M

p(J/Kmol) S
0
 (J/ K mol) DH

0
f (kJ/mol) DG

0
f (kJ/ mol) 

Ag
+
(aq)

 
21,8 

(2) 
72,68 

(2) 
105,58 

(2) 
77,11 

(2) 

AgCl(s)
 

59,79 
(2) 

96,25 
(6) 

127,01
10 

ï109,79 
(2) 

Ba
2+

(aq)
 

ND 9,6 
(2) 

537,64 
(2) 

ï560,77 
(2) 

BaSO4(a,s) 102,096 
(4) 

132,100 
(4) 

ï1470,0 
(4) 

ï1362,20 
(4) 

NH4Br (s) 88,66 
(6) 

112,81 
(6) 

ï 271,54 
(6) 

ï175,2 
(5) 

BaBr2(s)
 

75,942
 (4) 

150,000 
(4) 

ï752,000 
(4) 

ï736,80 
(4) 

BH3 (g) 36,25 
(5) 

187,88 
(6) 

106,69 
(6) 

48,65 
(5) 

B2H6 (g) 58,07 
(6) 

233,17 
(6) 

41,00 
(6) 

86,7 
(5) 

HBO2 (s) ND 48,89 
(6) 

ï 802,78 
(6) 

ï 723,4 
(5) 

B2O3 (s) 62,57 
(6) 

53,92 
(6) 

ï1271,94 
(6) 

ï 1194,3 
(5) 

Br2(l) 75,680 
(5) 

152,210 
(5) 

0 0 

Br2(g) 36,057 
(5) 

245,47 
(5) 

30,91
 (5)

 3,1 
(5) 

                                                 

5 Precisamente, mediante expansiones adiabáticas irreversibles y recompresiones isotérmicas del gas expandido ya 

a fines del siglo XIX se lograron temperaturas tan bajas como para licuar el aire y hoy en día es el método usual para 

licuar el helio (4,5 K)  
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HBr(g) 29,14 
(6) 

198,70 
(6) 

ï36,44 
(6)

 ï53,45 
(2) 

Br3B(g) 67,8 
(5) 

324,19 
(6) 

ï204,18 
(6) 

ï232,5 
(5) 

CBr4(s) 144,3 
(5) 

212,5
 (6) 

29,4 
(5) 

47,7 
(5)

 

PbBr2(s)
 

79,580 
(3) 

161,100 
(3) 

ï276,700 
(3) 

ï261,90 
(3) 

Ca
2+

(aq) ND ï53,1 
(2) 

ï542,83 
(2) 

ï553,58
  (2) 

CaI2(s) 77,15 
(6) 

142,0 
(5) 

ï533,5 
(5) 

ï 528,9 
(5) 

Ca(OH)2(s) 87,45 
(6) 

83,36 
(6) 

ï 986,09 
(6) 

ï897,5 
(5) 

CaCO3(calcita,s) 83,472 
(4) 

91,710 
(4) 

ï1206,60 
(4) 

ï1128,8 
(2) 

CO (g) 29,141 
(3) 

197,645 
(3) 

ï110,536 
(3) 

ï117,370 
(2) 

CO2(g)
 

37,12 
(6) 

213,79 
(6)

 ï393,52 
(6)

 ï394,36 
(2) 

CO3
2-
(aq) ND ï56,9 

(2) 
ï677,14 

(2) 
ï527,81 

(2) 

CH4(g) 35,70 
(5)

 186,250 
(6)

 ï74,870 
(6)

 ï50,72 
(2) 

H2CO (g) 35,40 
(2) 

218,95 
(6) 

ï115,90 
(6) 

ï102,53 
(2)

 

C2H6 (g) 52,63 
(2) 

229,60 
(2) 

ï 84,68 
(2) 

ï 32,82 
(2) 

C2H4 (g) 42,9 
(5) 

219,3 
(5) 

ï52,4 
(5) 

68,4 
(5) 

C2H2 (g) 44,0 
(5) 

200,9 
(5) 

227,4 
(5) 

209,9 
(5) 

CH3CH2I(g) 66,9 
(5) 

306,0 
(5) 

ï8,1 
(5) 

19,2 
(5) 

C2H5SH (l) 117,9 
(5) 

207,0 
(5) 

ï 73,6 
(5) 

ï 5,5 
(5) 

CH3COOH (l) 124,3 
(6)

 159,80 
(6)

 ï484,50 
(6)

 ï389,90 
(5)

 

C2O4H2(s) 105,9 
(6) 

115,6 
(6) 

ï 828,9 
(6) 

ï 697,9 
(5) 

C3H6O3 (s) 113,08 
(6) 

142,89 
(6) 

ï522,3 
(6) 

ï327,20 
(5) 

C6H5NH2 (l) 191,01 
(6) 

191,30 
(6) 

31,3 
(6) 

149,1 
(6) 

o-C6H5NH2(NO2(s) 164,4
 (6) 

176,0 
(3) 

ï12,6 
(3) 

178,2 
(3) 

CCl4(l)
1 

131,3 
(1) 

214,39 
(1)

 ï128,400 
(1) 

ï58,241 
(5) 

(NH2)2CO(s)
 

92,79 
(6)

 104,26 
(6)

 ï333,11 
(6)

 ï197,33 
(2) 

Cl2 (g)
 

33,90 
(1)

 223,080 
(1)

 0 0 

Cl¯(aq)
 

ï136,4 
(2) 

56,5 
(2) 

ï167,16 
(2) 

ï121,33 
(2) 

ClO2 (g) 42,0 
(5) 

257,22 
(6) 

104,60 
(6)

 120,5 
(5) 

HCl(g)
 

29,10 
(1)

 186,90 
(1)

 ï92,310 
(1)

 ï95,30 
(2) 

Fe (a,s) 
 25,094 

(6)
 27,321 

(6)
 0 0 

FeS (a,s)  50,543 
(6)

 60,312 
(6)

 ï99,621 
(6)

 ï100,4 
(2) 

Fe(CO)5 (s)
 

170,705 
(6)

 439,291 
(6)

 ï727,850 
(6)

 ï866,570 
(5)

 

Fe2(SO4)3 (s)
 

264,722 
(6)

 307,524 
(6)

 ï2582,992 
(6)

 ï982,62 
(1) 

Fe2O3(s) 103,7 
(6) 

87,4 
(5) 

ï 825,50 
(6) 

ï 742,2 
(5) 

Fe(OH)2(s) 
 

97,069 
(1)

 87,864 
(1)

 ï574,045 
(1)

 ï 600,02 
(4) 

Fe(OH)3(s) 
 

101,671
(1)

 104,600 
(1)

  ï832,616 
(1)

 ï 853,79 
(4) 

FeCl3 (s) 96,7 
(5) 

142,22 
(6) 

ï 399,41 
(6) 

ï 334,0 
(5) 

H2(g) 28,824 
(2) 

130,684 
(2) 

0 0 

H
+
(aq)

 
0 0 0 0 

H2O (l)
 

75,32
 (2) 

69,95 
(6) 

ï285,83 
(6) 

ï237,17 
(2) 

H2O (g)
 

33,28 
(2) 

188,84 
(6) 

ï241,83 
(6) 

ï228,57 
(2) 

I2 (s)
 

 54,440 
(5)

 116,139 
(5)

 0 0 

HI (g) 29,18 
(6) 

206,59 
(6) 

26,36 
(6) 

1,70 
(2) 
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NH3(g)
 

35,64 
(6) 

192,77 
(6) 

ï 45,90 
(6) 

ï16,45 
(2) 

NH4Cl(s)
 

86,441 
(1) 

94,85 
(6) 

ï314,55 
(6) 

ï202,87 
(2)

 

N2H4 (g) ND 238,66 
(6) 

95,35 
(6) 

159 
(4) 

HNO3(l) 108,87 
(2) 

155,60 
(2) 

ï174,10 
(2) 

80,7 
(2) 

O2(g)
 

29,355 
(6)

 205,07 
(6)

 0 0 

Pb
2+

(aq)
 

ND 10,5 
(2) 

ï1,7 
(2) 

ï24,43 
(2) 

PbI2 (s)
 

77,570 
(3) 

174,850 
(3) 

ï176,000 
(3) 

ï173,6 
(5) 

PbS (s)
 

49,499 
(3) 

91,200 
(3) 

ï99,475 
(3) 

ï98,7 
(5) 

PbS2 (s) 57,511 
(3) 

286,141 
(3) 

244,049 
(3) 

ND 

PbCl2(s)
 

76,985 
(3) 

135,98
10 

ï359,41
10 

ï314,1
4 

P (blanco, s)
 

 23,824 
(5)

  41,090 
(5) 

0 0 

P (g) 20,786 
(5) 

163,20 
(5) 

316,39 
(5) 

278,25 
(5) 

PH3 (g) 37,10 
(5) 

210,24 
(6) 

5,47 
(6) 

13,4 
(5) 

Cl3P (g) 71,8 
(6) 

311,8
 (6) 

ï 287,0 
(6) 

ï267,8 
(5) 

Cl3PO (s) 84,9 
(6) 

325,5 
(6) 

ï558,5 
(6) 

ï 512,9 
(5) 

P4O10 (s)
 

215,569 
(5)

 231,000 
(5)

 ï3010,100 
(5)

 ï2697,0 
(2) 

S(a,s) 23,674 
(2) 

31,80 
(2) 

0 
(2) 

0 
(2)

 

SnS(s)
 

49,245 
(3) 

77,000  
(3) 

ï109,662 
(3) 

 

SH2 (g) 34,255 
(5) 

205,816 
(5) 

ï 20,600 
(5)

  ï 33,4 
(4) 

H2SO4(l)
 

138,9 
(2) 

156,90 
(2) 

ï813,99 
(2) 

ï690,00 
(2) 

 
(1)

Chase, M. W. J. Phys. Chem. Ref. Data (1998) Monograph N 9. pp. 1 ï 1951.  
(2)

NASA Glenn Research Center. Chemical equilibrium.  En:  

           http://www.grc.nasa.gov/WWW/CEAWeb/ceaHome.htm 
(3)

Gurvich L.V., I. Veyts V., Alcock Ch.B., (1991) Thermodynamic properties of individual substances. Vol. II. 

Hemisphere Publishing Corporation.New York. 
(4)

Gurvich L.V.,  Veyts I.V., Alcock Ch.B., (1996) Thermodynamic Properties of Individual Substances, BegellHouse, 

Inc., New York. 
(5) 

Gurvich L.V., I. Veyts V., Alcock Ch.B., (Editores) (1986) Thermodynamic properties of individual substances. 

Fourth edition. Hemisphere Publishing Corporation. New York. 
(6) ñ

Libro del Web de Química del NISTò (National Institute of Standards and Technology). En todos aquellos casos en 

que hay varios registros para una misma propiedad hemos tomado la más reciente. 

Tabla 1 -2. Propiedades termodinámicas de algunas sustancias. 

 

Proceso DS
0   

(J/K mol) DG
0  

(kJ/K mol) 

CO2(g) + 2 NH3(g)   (NH2)CO(s) + H2O(l) ï425,12 ï7,24 

4P(g) + 5O2(g)   P4O10(s) ï626,87 ï3810 

HCl(g) + NH3(g)    HN4Cl (s) ï284,82 ï91,12 

HBr(g) + NH3(g)  NH4Br (s) ï278,66 ï105,3 

HI(g) + CH3CH2I(g)    C2H6 (g) + I2(s) ï166, 85 ï 54,02 

Br3B (g) + 2 H2O (g)  HBO2(s) + 3 HBr(g) ï56,69 ï194,11 

CH4(g) + 4 Br2 (g)   CBr4 (s) + 4HBr (g) ï160,83 ï127,78 

B2H6 (g) + 3O2  B2O3 (s) + 3 H2O (l) ï584,61 ï1992,51 
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H2(g) + 2 CH3CH2I(g)   2 C2H6 (g) + I2(s) ï167,35 ï26,64 

2 BH3 (g) + 3 O2(g)   B2O3 (s) + 3 H2O (l) ï729,09 ï2003,11 

3 H2CO (g)  C3H6O3 (s) ï 513,96 ï19,61 

PH3(g) + 2 O2(g)  H3PO4 (s) ï 509,6  ï 1137,7 

ClP3(g) + 0,5 O2(g)  Cl3PO (s) ï 88,84 ï 245,1 

C2H2(g) + 2 O2(g)  C2O4H2 (s) ï 697,9 ï 907,8 

4 PCl3 (g) + 17 O2(g)   P4O10 (s) + 12 ClO2 (g) ï 1415,75 ï 179,8 

SH2(g) + 2 O2(g)    H2SO4(l) ï 459,06 ï 656,6 

CH4(g) + 4 Cl2 (g)   CCl4(l) + 4 HCl (g) ï116,58 ï388,72 

Pb
2+

(aq) + 2 HCl(g)     PbCl2(s) + 2 H
+
(aq) ï248,32 ï99,07 

Ag
+
(aq) + Cl

ð
(aq)    AgCl(s) ï32,93 ï 65,57 

SH2 (g) + Pb
2+

(aq)    PbS2 (s) + 2 H
+
 (aq) ï135,62 ï 40,87 

Ba
2+

(aq) + H2SO4 (l)    BaSO4(s) + 2 H
+
(aq) ï34,4 ï111,43 

CO (g) + 0,5 O2(g)  CO2 (g) ï 86,39 ï 276,99 

Fe (a,s) + 5 CO (g)  Fe(CO)5 (s)          ï576,26 ï279,72 

C6H5NH2(l) + HNO3(l)  o- C6H5NH2(NO2)(s) + H2O(l) ï100,95 ï127,29 

2 HI (g) + Ca(OH)2 (s)   CaI2 (s) + 2 H2O (l) ï214,64 ï109,14 

CO2(g) + Ca(OH)2 (s)   CaCO3 (calcita,s) + H2O (l) ï135,49 ï74,11 

3S(a,s) + 2 Fe(a,s) + 6 O2(g)  Fe2(SO4)3 (s) ï 1072,98 ï982,62 

6 HCl (g) +Fe2O3 (s)  2 FeCl3 (g) + 3 H2O (l) ï 714,51 ï65,61 

C2H4 (g) + SH2 (g)   C2H5SH (l) ï 217,82 ï 40,1 

C2H2 (g) + 2,5 O2 (g)  2 CO2 (g) + H2O (l)  ï216,05 ï 1235,79 

Tabla 1 - 3. Valores de DS y DG para varios procesos isobáricos e isotérmicos (a 25 ºC y 1 bar) 

calculados sobre la base de los datos termodinámicos de la Tabla 1.2. 

 

 

Proceso 

 

Temperatura 

DH 

(kJ/K mol) 

DS 

(J/K mol) 

C6H6 (g)   C6H6 (l)    353,3 30,8 ï87,2 

CS2 (g)   CS2 (l)    319,4 26,74 ï83,7 

CCl4 (g)    CCl4 (l)    349,9 30,00 ï85,8 

C6H12 (g)   C6H12 (l)    353,9 30,1 ï85,1 

C10H22 (g)   C10H22 (l)    447,2 38,75 ï86,7 

(CH3)2O (g)   (CH3)2O  (l)     250,1 21,51 ï86,0 
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CH3CH2OH (g)   CH3CH2OH (l)     351,5 38,6 ï110,0 

H2S (g)   HS2 (l)    212,8 18,7 ï87,9 

Hg (g)  Hg (l)    629,8 59,3 ï94,2 

CH4 (g)  CH4 (l)     111,7 8,18 ï73,2 

CH3OH (g)   CH3OH (l)   337,9 35,21 ï104,1 

H2O (g)   H2O (l)    373,15 44,14 ï108,9 

Tabla 1 ï 4. Entropías estándar de condensación de vapores en su temperatura de condensación 

normal. Adaptado de Atkins, P. W.(1999) Physical Chemistry Sixth edition. Oxford University 

Press, Oxford, página 931. 

 

 

1 - 9. Fórmulas termodinámicas 

Las variables termodinámicas más comunes son ocho: p, V, T, E, H, S, A y G. Esto implica que 

habrá 8 × 7 × 6 = 336  primeras derivadas parciales de una variable respecto de otra a una tercera 

constante. Además entre ellas habrá un número mucho mayor de relaciones. En 1914 Percy W. 

Bridgman ideó un sistema que permite deducir la primera derivada parcial en función de tres 

magnitudes que en la mayoría de los casos son las que se determinan experimentalmente: (µV / µ 

p)T  

(µV /µ T)P y (µH /µT)P = CP . Para obtener una derivada parcial se parte de  

 

donde x, y, z son 3 cualesquiera propiedades termodinámicas.  Las ecuaciones de Bridgman son: 

( )
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z

z
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 (µT)P = - (µp)T = 1 

 (µV)P = - (µp)V = (µV/µT)P 

  (µS)P = - (µp)S = CP/T 

 (µE)P = - (µp)E = CP - p(µV/µT)P 

  (µH)P = - (µp)H = CP 

 (µG)P = - (µp)G = ï S 

 (µA)P = - (µp)A = ï S ï p(µV/µT)P 

 (µV)T = - (µT)V  = ï (µV/µp)T 

 (µS)T = - (µT)S  = (µV/µT)P 

 (µE)T = - (µT)E  = T(µV/µT)P + p(µV/µp)T 

  (µH)T = - (µT)H   = ï V + T(µV/µT)P 

 (µG)T = - (µT)G = ï V 

 (µA)T = - (µT)A = p(µV/µp)T 

 (µS)V  = - (µV)S  = CP(µV/µT)P/ T + (µV/µT)
2
P 

 (µE)V  = - (µV)E = CP(µV/µp)T + T(µV/µT)
2
P 

 (µH)V  = - (µV)H = CP(µV/µp)T + T(µV/µT)
2
P + V(µV/µT)P 

 (µG)V  = - (µV)G = ï V(µV/µT)P ï S (µV/µp)T 

 (µA)V  = - (µV)A  = ï S(µV/µp)T 

 (µE)S  = - (µS)E  = pCP(µV/µT)P/ T + p(µV/µT)
2
P 

 (µH)S  = - (µS)H  = ï V CP/T 

 (µG)S  = - (µS)G  = ï V CP/T + S(µV/µT)P 

 (µA)S  = - (µS)A  = pCP(µV/µp)T/T +  p(µV/µT)
2
P + S(µV/µT)P 

 (µH)E  = - (µE)H  = ï V [CP - p(µV/µT)P] ï p[CP(µV/µp)T + T(µV/µT)
2
P] 
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 (µG)E  = - (µE)G  = - V [CP  p(µV/µT)P] + S[T(µV/µT)P + p(µV/µp)T] 

  (µA)E   = - (µE)A  = p[CP(µV/µp)T + T(µV/µT)
2
P] 

 (µG)H  = - (µH)G  = ï V(CP + S) + TS(µV/µT)P 

 (µA)H   = - (µH)A  = ï [S + p(µV/µT)P][V ï T(µV/µT)P ] + p(µV/µp)T 

 (µA)G  = - (µG)A   = ï S[V + p(µV/µp)T ] ï  pV(µV/µT)P 
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Cuestionario 

 

 

1 ï 1. ¿Qué magnitud mide la disminución de la función de trabajo en un proceso isotérmico? 

 

1 ï 2. ¿Cómo se define la función energía libre? 

 

1 ï 3. ¿Cómo viene medida la variación de la energía libre con la temperatura en procesos 

reversibles e isobáricos? 

 

1 ï 4. ¿Cómo viene medida la variación de la energía libre con la presión en procesos reversibles 

e isotérmicos? 

 

1 ï 5. ¿Cuál es la forma más común para expresar la ecuación de Gibbs - Helmholtz para 

transformaciones finitas? 

 

1 ï 6. ¿Cómo varía la energía libre en procesos espontáneos isotérmicos e isobáricos? 

 

1 ï 7. ¿Qué entiende por proceso endergónico? 
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Cuando se convenza que le resulta imposible resolver un problema, lea la teoría que 

explica su fundamento. 

 

 

 

 

Ejercicios y problemas  

 

 

1 ï 1 Demostrar que para un mol de gas ideal se cumple que en una transformación isotérmica 

reversible, la variación de energía libre es igual a la variación de la función de trabajo. 

 

1 ï 2 Hallar la expresión que de la variación de energía libre de un mol de gas que cumpla con la 

ecuación de van der Waals en una transformación isotérmica, reversible en la que sólo se efectúa 

trabajo de expansión. 

 

1 ï 3 Hallar la expresión que de la variación de la función de trabajo de un mol de gas cuando 

cumpla con la ecuación de van der Waals en una transformación isotérmica, reversible en la que 

sólo se efectúa trabajo de expansión.  

 

1 ï 4 Calcular la expresión de la variación de la función de trabajo para n moles de gas que 

cumplan con la ecuación de Berthelot  

 
en transformaciones reversibles e isotérmicas en las que no hay intercambio de trabajo útil con el 

medio exterior. 

 

1 ï 5 Demostrar que para una transformación reversible, isotérmica que ocurra en un sistema 

cerrado 

 

 

1 ï 6 Demostrar que para una transformación finita, reversible e isotérmica que ocurra en un 

sistema cerrado 

 

 

1 ï 7  Los líquidos son poco compresibles. La variación del volumen de un líquido con la presión 

puede expresarse mediante la ecuación V = V0(1 - bp ) donde b es el coeficiente de compresibilidad 

y V0 es el volumen del líquido cuando la presión es prácticamente cero. Deducir una expresión para 

la variación de la energía libre que acompaña a la compresión isotérmica de un líquido desde una 

presión pA hasta una presión pB. 
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1 ï 8 Empleando los valores de la tabla de la Figura 1 ï 2, calcule los valores de DG
0
, DH

0
 y DS

0
 

para las siguientes reacciones e indique si en esas condiciones ocurrirán espontáneamente: 

 

 

4Fe(a,s) + 3 O2 (g) ­ 2Fe2O3 (s) 

B2H6 (g) + 3 O2 (g)   ­   B2O3 (s) + 3 H2O (l) 

2 CO(g) + O2 (g)  ­   2 CO2 (g) 

 

1 ï 9 Para la reacción 

CO2(g) + 2 H2O(l)  ­ CH4 (g) +2 O2 (g)    DG(298 K, 1 bar) = 195,4 kcal. 

 

Indicar si esa reacción ocurrirá espontáneamente 

 

1 ï 10 Para la combustión del tolueno 

 

C6H5CH3 (l) + 9 O2 (g)  ­ 7 CO2 (g) + 4 H2O (l)  ;        DG(298 K, 1 bar) = -3831,2,4 kJ. 

 

1 ï 11 Empleando los datos de la tabla de la Figura 1 ï 2, calcular la energía libre estándar de 

formación del tolueno.   

 

1 ï 12 Demostrar sin usar las tablas de Bridgman que  

 

(µG/µT)V = - S + V(µp /µT)V 

 

1 ï 13 Utilizando las tablas de Bridgman comprobar que  

 

(µH/µp)S= (µG/µp)T 
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II. TERMODINÁMICA DE SISTEMAS ABIERTOS 

 

 

 2 ï 1.  Propiedades termodinámicas y sistemas abiertos 

Hasta ahora hemos considerado las distintas propiedades termodinámicas y su variación en 

sistemas cerrados. En estos sistemas, la variación de cualquier propiedad termodinámica se debe a 

los cambios de estado del sistema y no a la variación de su masa. Sin embargo, cuando se trata de 

estudiar las propiedades de sistemas homogéneos formados por varios constituyentes ð como 

pueden ser las soluciones líquidas o gaseosas, o sistemas heterogéneos donde las distintas fases 

pueden ser distintos modos de agregación de una misma sustancia, soluciones en equilibrio con 

algún soluto sin disolver, etc. ð se hace necesario considerar sistemas abiertos para analizar como 

influye el agregado o la extracción de algún constituyente sobre el valor de las propiedades 

termodinámicas. 

Siendo las propiedades termodinámicas magnitudes extensivas, sus valores, ð aún cuando la 

presión y la temperatura permanezcan constantes ð dependen de la masa del sistema y de su 

composición. 

 

 2 ï 2. Propiedades parciales molares 

El concepto de propiedades parciales molares fue 

desarrollado por Gibert Newton Lewis en 1907 y tiene una 

enorme importancia en el estudio de la Termodinámica de 

sistemas abiertos. 

Los sistemas termodinámicos se caracterizan por  sus 

variables de estado y en función de ellas se definen las 

coordenadas termodinámicas. En particular, interesa 

considerar las coordenadas termodinámicas extensivas de 

sistemas homogéneos. Si elegimos como   variables de estado 

la presión, la temperatura y la composición, el valor de 

cualquier coordenada termodinámica extensiva x queda 

unívocamente determinado por una expresión del tipo 

                                x = f (p,T, nA, nB, ..., nI, ...) (2 ï 1) 

 
G. N. Lewis (1875 - 1946) 
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donde nA, nB, ...,nI, ... son los números de moles de los respectivos constituyentes  A, B, ... I,...  del 

sistema. La expresión más general para un cambio infinitesimal en las variables de estado del 

sistema que provoca un cambio infinitesimal en el valor de la propiedad x será 

 

La derivada parcial (µx/µnI)P,T,nA, ... se llama propiedad parcial molar del componente i y la 

representaremos  escribiendo una barra sobre el símbolo de la propiedad considerada. De modo que 

las propiedades molares de los componentes A, B, .., I, ..., en un mezcla se expresan 

 

 

y 

                                                                                                           (2 ï 3) 

Sobre esta base, la ecuación (2 ï 2) toma la forma 

 

 

(2 ï 4) 

En muchos procesos termodinámicos, ð especialmente en las reacciones químicas ð tanto la 

presión como la temperatura del estado final coinciden con los respectivos valores del estado 

inicial, de modo que esos cambios pueden considerarse como efectuados a presión y temperatura 

constantes.  

Para una transformación isobárica e isotérmica, dp = dT = 0 y  

                                                           (2 ï 5)  

Para un sistema de composición definida, formado por nA moles del componente A, nB moles del 

componente B, ... , nI moles del componente I, .... , la integración de la (2 -5) nos lleva a 
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                                                                (2 ï 6) 

en la que el subíndice N indica que la composición es constante. 

Supongamos ahora que en ese sistema, en el cual la coordenada termodinámica extensiva x está 

dada por la expresión (2 ï 6), se produce una variación infinitesimal de la composición 

manteniéndose constantes la presión y la temperatura. Obviamente, el valor de la coordenada x del 

sistema sufrirá una variación dx. Ese cambio infinitesimal se obtiene por diferenciación de la (2 -6) 

y 

 

            

            

 

 

 

(2 ï 7) 

Esta es una expresión general, que da la dependencia de una propiedad termodinámica del 

sistema con la composición y que es válida tanto para sistemas de composición variable como para 

sistemas de composición constante que evolucionan a presión y temperaturas constantes. Resulta 

obvio, de la comparación con la (2 ï 5), que para un sistema de composición constante que 

evoluciona a presión y la temperatura  constantes 

 

 

2 ï 3. Significado físico de la propiedad parcial molar 

Supongamos que la propiedad termodinámica extensiva x de la sección anterior es la entalpía. 

De la definición (2 ï 3) resulta que la entalpía parcial molar de un componente i en una mezcla 

(homogénea o heterogénea) es el incremento en el valor total de la entalpía del sistema resultante de 

la adición ð a temperatura y presión constantes ð de un mol de ese componente a una cantidad tan 

grande del sistema que su composición se pueda considerar virtualmente invariable. 

Otra manera de interpretar el significado físico de una propiedad parcial molar surge de la 

expresión (2 ï 6). En efecto, de esta expresión se deduce que la propiedad parcial molar x de 

cualquier constituyente en una mezcla es la contribución que por mol hace dicho constituyente a la 

propiedad total del sistema a presión y temperatura constante. 

Resulta evidente que la suma de las propiedades parciales de todos los constituyentes en una 

mezcla es igual al valor de la propiedad del sistema. Pero esto no nos debe llevar a afirmar que el 

valor de la propiedad parcial molar es igual al valor de la propiedad para un mol de ese componente 

al estado puro. Más adelante veremos que esto sólo es cierto en el caso de algunas soluciones que 

ä x=+x++x+x=x
IIIIBBAAN,T,P nnnn 33
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0=x=+x++x+x ä I
I

IIBBAA
dndndndn 33
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llamaremos ideales y que en las soluciones reales el valor de la propiedad parcial molar difiere del 

valor que tiene esa propiedad cuando se trata de un mol de ese componente en estado puro. Como 

ejemplo mencionaremos que al mezclar medio litro de agua con medio litro de alcohol etílico, en 

forma isotérmica e isobárica, no se obtiene un litro de solución acuosa de alcohol sino un volumen 

ligeramente menor. Esto significa que el volumen molar de alcohol puro es diferente al volumen 

parcial molar del alcohol en la solución, aún a la misma presión y temperatura. Análogamente, el 

volumen molar del agua difiere del volumen molar parcial del agua en la solución hidroalcohólica. 

       Debemos notar que, al igual que las demás propiedades de la materia que están referidas a 

la unidad de masa ð como el volumen específico, el calor específico, la superficie específica, etc., 

ð las propiedades parciales molares son propiedades específicas
1
 y, por lo tanto, no son 

coordenadas extensivas sino que se asimilan a las coordenadas intensivas. 

 

2 ï 4. La energía libre parcial molar. El potencial químico 

La energía libre molar de un componente en una mezcla fue llamada por Josiah Willard Gibbs 

potencial  químico molar o, en forma abreviada, potencial químico. Por una cuestión de tradición el 

potencial químico de un componente en una mezcla se representa con la letra griega m De modo que 

                                                            
 

(2 ï 8) 

y para el potencial químico la expresión general ( 2 ï 4) toma la forma  

                                           (2 ï 9) 

Como hemos visto en el capítulo anterior, para un sistema de composición definida 

                                                                      
 

(1 ï 20) 

y  

 

 

                                           (1 ï 19) 

                                                 

1
 Si bien la acepción más general de mol es la del Número de Avogadro de partículas, se la suele asimilar también a 

la masa de esa cantidad de partículas. 
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   de donde  

 

(2 ï 10)
 

Expresión deducida independientemente por Josiah 

Willard Gibbs en 1875 y Pierre Duhem en 1886 y que 

por ello se  conoce como ecuación de Gibbs ï Duhem.  

La principal utilidad  de esta ecuación reside en su 

aplicación a equilibrios entre fases, particularmente 

líquido ï vapor y es empleada para los cálculos en los 

procesos industriales de destilación.   

Para un sistema de composición definida en una 

transformación a presión y temperatura constantes, la 

ecuación de Gibbs ï Duhem toma la forma sencilla 

                                                          (2 ï 11) 

 

2 ï 5. Equilibrio en sistemas heterogéneos 

La condición general de equilibrio para todo sistema cerrado está dada por 

GP,T = 0 

Si el sistema está constituido por dos o más fases, la condición de que el sistema sea cerrado no 

excluye la posibilidad de intercambio de materia entre las distintas fases.   

Consideremos el caso más sencillo en el cual las fases, líquida y vapor, de una sustancia pura se 

encuentran en equilibrio. Sea mL el potencial químico de la fase líquida y mV el potencial químico de 

la fase vapor. Supongamos que el sistema se encuentra en equilibrio a una temperatura T y a una 

presión p en un cilindro provisto de un émbolo de masa despreciable. Supongamos que se levanta el 

émbolo para provocar una disminución de la presión en el interior del sistema. Se observa 

experimentalmente que una parte del líquido se vaporiza lo que provoca un aumento de la presión 

del vapor. Consideremos el caso en que para alcanzar la presión original hubo una transferencia de 

un mol de líquido a la fase vapor. Alcanzado el nuevo equilibrio, para esta transformación finita 

DGP,T  = 0 

pero para alcanzar este equilibrio, la fase vapor incrementó su potencial químico en mV y el líquido 

disminuyó su potencial químico en mL. De aquí deducimos que la variación de energía libre es  

DGP,T  =   mV ï mL = 0 

ii dnSdTVdpdG äm+-=

0=mä ii dn

 
P. Duhem. (1861 - 1916) 
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luego 

                                                               mV = mL (2 ï 12) 

Esto implica que 

En un sistema en equilibrio los potenciales químicos de un componente en distintas fases 

tiene el mismo valor 

 

Ejemplo 2.1 

A 319,4 K y 1 atm, las entropías molares del sulfuro  del carbono líquido y vapor son, 

respectivamente,  156,1 y 239,8 JK
-1
 mol

-1
. El calor molar de vaporización en esas condiciones es 

26,74 kJ/ mol. Demuestre que el sistema está en equilibrio. Sabiendo que, en esas condiciones, el 

calor molar de formación del sulfuro de carbono líquido es 89,96 kJ/K mol, calcule el potencial 

químico de esta sustancia en ambas fases.   

Solución: 

La condición general de equilibrio a presión y temperatura constante es DG = 0.  A partir de la 

ecuación (1 ï 30) 

 DG = DH ï T DS = 26,74 ï 319,4 × (239,8 ï 156,1) × 10
-3 

   
                                    = 0 

Por lo tanto, el sistema está en equilibrio. 

El potencial químico del sulfuro de carbono líquido en estas condiciones viene dado por 

 

                                                                   = 89,96 ï 319.4 × 156,1× 10
-3
 = 40,10 kJ/mol 

Dado que el sistema está en equilibrio, el potencial químico del sulfuro de carbono vapor tiene 

el mismo valor en ambas  fases. 

 

 

2 ï 6. Relación entre el potencial químico de un componente en una mezcla y la 

temperatura 

Dada la definición de potencial químico 

.liq.líq.liq STH -=m
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(2 ï 8) 

la variación del potencial químico de un constituyente en un sistema con la temperatura se 

obtiene derivando esta ecuación respecto de la temperatura 

                                                             
 

(2 ï 13) 

y, como 

                                                                
 

(1 ï 19) 

                                                       
 

(2 ï 14) 

Pero, de acuerdo con la definición general (2 ï 3), el segundo miembro de esta ecuación es la 

entropía molar parcial del componente i con signo negativo.  De modo que 

                                                            
 

(2 ï 15) 

Es decir, el incremento del potencial químico de un componente con la temperatura viene medido 

por la disminución de su entropía parcial molar. 

Es fácilmente demostrable que 

                                                             (2 ï 16) 

de modo que introduciendo la (2 ï 15) en la (2 ï 16) y reordenando 

                                                     
 

(2 ï 17) 

que es una de las formas de la ecuación de Gibbs - Helmholtz. Esta ecuación da la variación del 

potencial químico con la temperatura a presión y composición constantes de un constituyente en 

una solución.  
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2 ï 7. Variación del potencial químico de un componente en una mezcla con la presión 

De manera similar a la demostración de la variación del potencial químico con la temperatura se 

puede demostrar que 

                                                                  
 

(2 ï 18) 

La velocidad de variación del potencial químico con la presión de un componente determinado 

de un sistema, a temperatura constante, es igual al volumen parcial molar del dicho componente. 

 

 

Ejemplo 2.2 

Se tiene una mezcla de 0,5 moles de He y 0,5 moles de Ar a ejerciendo una presión total de 0,8 

atm a una temperatura de 613,15 K. Se comprime la mezcla de manera isotérmica hasta alcanzar 

una presión de 2,5 atm. Calcular la variación del potencial químico de cada gas (expresadas en 

J.mol
-1
) suponiendo que la mezcla gaseosa se comporta idealmente. 

Solución: 

La dependencia del potencial químico de un componente en una mezcla viene dada por la  

ecuación (2 ï 18) 

 

Por lo tanto, para cada componente 

dmi = dp =  

Como la mezcla gaseosa se supone de comportamiento ideal,  

 

y 

 

Luego 
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Integrando a temperatura constante para cada gas 

 

 

Ejemplo 2.3 

Los cálculos muestran que el valor de la energía libre molar del vapor de agua a 25 ºC y 1 bar es 

ï228,57 kJ/mol. En las mismas condiciones, la energía libre molar del agua líquida es -237,14 

kJ/mol. ¿Puede haber equilibrio entre ambas fases en esas condiciones? En caso de que las fases no 

se encuentren en equilibrio ¿Cuál debe ser la presión de vapor del agua a 25 ºC?  Considere 

comportamiento ideal del vapor de agua en el equilibrio. 

Solución 

Dado que la condición de equilibrio es que la energía libre molar en ambas fases tenga el mismo 

valor, la diferencia entre los valores demuestra que las fases no pueden coexistir en equilibrio. 

Para que el vapor esté en equilibrio con el líquido la presión debe tener un cierto valor pV que 

haga que la energía libre molar del vapor sea ï 237,14 kJ/mol. 

Siendo  

dG
M

 = V
M

dp ï S
M

dT 

a temperatura constante es 

dG
M

 = V
M

dp 

y como el vapor se comporta idealmente 

 

por lo que 
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Integrando 

 

Para que la energía libre molar del vapor de agua se haga igual a la del líquido, DG
M
 debe variar 

en ï 237,14 ï (ï 228,57) kJ/mol, es decir 

   DG
M 

= ï 8,57 kJ/mol
 

Por lo que, expresando la presión en pascales y DG
M 

en J/mol 

 kJ/mol 

y 

 

de donde 

PV = 3151,5 Pa ſ 23,6 torr 
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Cuestionario 

 

2 ï 1. ¿A qué se llama propiedad parcial molar de un componente en una mezcla? 

 

2 ï 2. ¿Qué expresión general, válida tanto para sistemas de composición variable como para 

sistemas de composición constante, da la dependencia de una propiedad termodinámica de un 

sistema con la composición en transformaciones isobáricas e isotérmicas? 

 

2 ï 3. ¿Cuál es el significado físico de una propiedad parcial molar? 

 

2 ï 4. ¿Cómo se define potencial químico? 

 

2 ï 5. ¿Cuál es la expresión matemática de la ecuación de Gibbs - Duhem? 

 

2 ï 6. Escriba las expresiones que dan la dependencia del potencial químico con la temperatura 

a presión y composición constantes y del potencial químico cpn la presión a temperatura y 

composición constante 

 

2 ï 7. ¿Qué forma toma la ecuación de Gibbs - Duhem para un sistema de composición definida 

que evoluciona a presión y temperatura constantes? 

 

2 ï 8. ¿Cuál es la condición más general de equilibrio para un sistema de un componente en 

varias fases? 

 

2 ï 9. ¿Cuál es la expresión de la ecuación de Gibas ï Helmholtz? 

 

2 ï 10. ¿Qué coordenada termodinámica le indica la velocidad de variación del potencial 

químico con la presión de un componente determinado de un sistema, en una transformación 

isotérmica? 

 

2 ï 11. Dado un sistema formado por dos fases de una misma sustancia que no está en 

equilibrio, indique en qué sentido se producirá la transformación. 
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Ejercicios y problemas 

2 ï 1.    Indique si el potencial químico es una propiedad intensiva o extensiva. Justifique su 

respuesta. 

 

2 ï 2.    Demostrar que   

 

2 ï 3.   A partir de la (2 ï 16) deducir la (2 ï17)  

 

2 ï 4.   Utilizando las ecuaciones (2 ï ) y (1 ï 20) demostrar la  (2 ï18) 

 

2 ï 5.   Encontrar la expresión que da la variación del potencial químico de un componente en 

una solución con la presión en un proceso isotérmico suponiendo que ese componente se comporta 

como gas ideal. 

 

2 ï 6.  Sometiendo al grafito a altísimas presiones, pueden obtenerse diamantes. Sobre la base de 

que la energía libre de formación del grafito es 0 y la del diamante es 2,91 × 10
3
 J/mol calcular la 

presión mínima (aproximada) para efectuar esa transformación. Las densidades de ambas formas 

alotrópicas pueden considerarse independientes de la presión y a 25ºC son 2,25 y 3,51 g/cm
3
. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

iii STH -=m
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III. EQUILIBRIO DE FASES 

 

3 ï 1. Introducción 

En estas secciones analizaremos procesos relacionados con los equilibrios entre dos o más fases 

de un sistema cerrado en su conjunto. Esos equilibrios pueden verificarse entre distintos modos de 

agregación de una sustancia o de una solución, por ejemplo, el equilibrio líquido - vapor de un 

sistema que contiene agua y alcohol etílico en el que ambas sustancias se encuentran presentes tanto 

en la fase líquida como en la fase vapor. Los equilibrios físicos que aquí se analicen son extensibles 

a las transiciones de estructura cristalina de sólidos.  

Los casos más sencillos de estudiar son aquellos en los que el equilibrio físico se verifica entre 

dos fases diferentes de un mismo componente.  

 

3 ï 2. Equilibrios físicos en sistemas de un componente 

Utilizando un razonamiento similar al empleado en la Sección 1 - 6, podemos encontrar la 

relación entre la energía libre por mol de una sustancia que se encuentra en un sistema cerrado en 

dos modos de agregación o dos estructuras cristalinas. Para este tipo de sistema, la condición más 

general de equilibrio es 

                                                           DGP,T =  0                                                             (3 ï 1)  

Si, mediante algún procedimiento, transferimos un mol de esa sustancia de una fase a la otra 

manteniendo constantes la presión y la temperatura, alcanzado el equilibrio seguirá vigente la (3 ï 

1). Si  es la energía libre de un mol de la sustancia en la fase A y  la energía de un mol de 

sustancia en la fase B, la variación de energía libre será 

DGP,T =   ï  

Como el sistema está en equilibrio    

                                                                    =                                                            (3 ï 2)   

   Esto significa que 
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 En un sistema en equilibrio formado por dos fases de una misma sustancia, a una presión y 

temperatura dadas, la energía libre molar es la misma en cada fase. 

Si las fases A y B no están en equilibrio y se transfiere una pequeña cantidad dnA desde la fase A 

a la fase B en el sentido de alcanzar el equilibrio, a presión y temperatura constante se tendrá 

                                                         -   < 0                                                     (3 ï 3) 

y,  en consecuencia 

                                                                <                                                          (3 ï 4)                            

Por lo tanto 

En un sistema que no está en equilibrio, formado por dos fases de una misma sustancia, la 

sustancia tenderá a pasar espontáneamente de la fase donde tiene la energía libre por mol más 

elevada a la fase donde tiene la energía libre por mol más baja.                

 En el caso de que existiera más de una sustancia en el sistema bifásico que no está en equilibrio, 

se puede demostrar fácilmente que si una sustancia pasa espontáneamente de una fase a la otra, a 

esa presión y temperatura, es por que tiene potencial químico mayor en la fase original. En este 

aspecto el potencial químico se asemeja a los demás tipos de potencial, eléctrico, gravitatorio, etc., 

ya que el cambio espontáneo siempre va dirigido en el sentido de los potenciales decrecientes. 

 
Figura 3 ï 1. Dependencia de  la energía libre molar de las fases sólida, líquida y vapor con la 

temperatura a presión constante. 

El gráfico de la Figura 3 ï 1 muestra la variación de la energía libre por mol con la temperatura 

para una sustancia dada 

Las distintas rectas se obtienen a partir de 
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                                                                                                                        (1 - 19) 

A una presión y temperatura dadas, la entropía de la fase vapor es mayor que la de la fase líquida 

y esta es mayor que la de la fase sólida, lo que justifica la inclinación de las tres curvas. Si en dos 

fases la sustancia tiene la misma energía libre molar ambas fases coexisten en equilibrio. Si el 

componente tiene la misma energía libre molar en las tres fases, se encuentra en su punto triple. 

La dependencia de la energía libre molar con la presión, a temperatura constante, viene dada por 

                                                                                                                       (1 - 20) 

Como el volumen es siempre positivo, una disminución de la presión provoca un 

desplazamiento de las curvas tal como se ilustra en la Figura 3 ï 2. 

Observemos que una disminución de la presión provoca un descenso de las temperaturas de 

ebullición y de fusión. El descenso de la temperatura de ebullición es más notorio debido a la 

diferencia entre los volúmenes molares de ambas fases. 

A una presión lo suficientemente baja, la curva del vapor intercepta a la del sólido antes de que 

esta corte a la del líquido. En ese punto el sólido se volatiliza en lugar de fundir. 

 
Figura 3 ï 2. Dependencia de  la energía libre molar de las fases sólida, líquida y vapor con la 

temperatura a presión constante. Las líneas punteadas corresponden a una presión menor. 

A una presión en particular, las curvas del sólido, líquido y vapor se cortan en el punto triple. 
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3 ï 3. La ecuación de Clapeyron 

En la sección anterior hemos visto que si dos fases de 

una misma sustancia pura se encuentran en equilibrio entre 

sí, poseen la misma energía libre molar a esa presión y 

temperatura. Si se modifica la presión a temperatura 

constante o la temperatura a presión constante, una de las 

fases se transforma en la otra. Por ejemplo, se puede tener en 

equilibrio agua líquida y su vapor a 1 atm y 100 ºC, pero al 

llevar la temperatura a 150 ºC manteniendo constante la 

presión todo el líquido se habrá vaporizado. Sin embargo, si 

se modifican la presión y la temperatura de manera tal que 

ambas energías libres molares sean iguales ambas fases 

continuarán coexistiendo.  

En 1834, Benoit Paul Emile Clapeyron encontró la relación entre la presión y la temperatura que 

permite mantener iguales lo que en términos modernos son las energías libres molares (o los 

potenciales químicos) de dos fases de una misma sustancia. 

Si las dos fases A y B  de la misma sustancia están en equilibrio 

 =  

y si en una transformación infinitesimal la presión y la temperatura varían de modo tal que ambas 

fases se mantengan en equilibrio 

                                                               =                                                                 (3 ï 5)   

Como la energía libre molar depende de la presión y de la temperatura, la (3 ï 5) puede escribirse 

                                                                (3 ï 6)            

   Dado que en un cambio entre fases no hay otro trabajo que no sea el de expansión se pueden 

utilizar las ecuaciones (1 ï 19) y  (1  ï 20) y la ecuación (3 ï 6) se convierte en 

                                                                                          (3 ï 7)          

o 

                                                                                       (3 ï 8)                                
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donde DS
M
  es la variación de entropía que acompaña a la transferencia de un mol de sustancia de la 

fase A a la B y, por lo tanto, es igual a DH
M
 /T la entalpía molar de transición a la temperatura T. 

DV
M
 es la diferencia entre los volúmenes molares de ambas fases. 

Esta ecuación se conoce como ecuación de Clapeyron y se aplica al equilibrio entre dos fases 

cualesquiera de una misma sustancia o a la transición entre dos formas cristalinas. 

 

3 ï 4. Equilibrios sólido - líquido 

La temperatura a la cual coexisten en equilibrio las fases sólida y líquida de una sustancia a una 

presión dada se llama temperatura de fusión. Cuando la presión es 1 atm esa temperatura se llama 

punto de fusión. Si aplicamos la ecuación de Clapeyron a este caso, la temperatura T es la 

temperatura de fusión y la presión p es la presión exterior.  

Si escribimos la (3 ï 8) en forma invertida 

                                                                                                                     (3 ï 9)        

DV
M 

es la diferencia entre el volumen molar de la sustancia en fase líquida y el volumen molar en la 

fase sólida y DH
M

 es el calor molar de fusión a esa temperatura. Si se hubiesen tomado los 

volúmenes específicos, DH sería el calor de fusión por unidad de masa. De modo que la (3 ï 9) se 

suele escribir 

                                                                                                                (3 ï 10)                  

A partir de los volúmenes específicos, o las densidades, de las fases sólida y líquida y del calor 

de fusión se puede determinar cuantitativamente la variación de la temperatura de fusión de una 

sustancia con la presión. 

Siendo DH y T positivos, el signo de dT/dp queda determinado por DV. Si DV es positivo, o sea 

si el volumen específico del líquido es mayor que el del sólido, la temperatura de fusión aumenta 

con la presión. Si, en cambio, la densidad del líquido es mayor que la del sólido, la temperatura de 

fusión disminuye con la presión. Algunas sustancias como el agua, el bismuto, el antimonio, etc. 

tienen esta última característica. 

    

3 ï 5. Equilibrios líquido - vapor 

La temperatura a la cual la presión de vapor de un líquido se hace igual a la presión exterior se 

llama temperatura de ebullición. Por lo tanto, habrá tantas temperaturas de ebullición como 
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presiones soporte el líquido que va a hervir. La temperatura a la cual la presión de vapor de un 

líquido se hace igual a 1 atmósfera se llama punto de ebullición. Para los equilibrios líquido - vapor 

la ecuación de Clapeyron 

                                                                                                                (3 ï 11)          

da la variación de la temperatura de ebullición con la presión exterior. 

Al utilizar la forma invertida debemos tener presente que se trata de determinar la relación entre 

la presión de vapor, y no de la presión exterior, con la temperatura. 

                                                                                                           (3 ï 12)             

 

3 ï 6. Equilibrios de transición cristalina 

La dependencia de la temperatura de transición entre dos formas cristalinas A y B de una misma 

sustancia con la presión, viene dada por la ecuación de Clapeyron  

                                                                                                              (3 ï 13)  

El primer miembro de esta ecuación es la variación de la temperatura de transición con la 

presión externa. VB y VA son los volúmenes molares ð o específicos ð de las fases B y A y DHTrans 

es el calor molar ð o específico ð de la transición. 

 

3 ï 7. La ecuación de Clausius ï Clapeyron 

Para el caso de la transición líquido ï vapor, salvo que la temperatura esté muy próxima al punto 

crítico, el volumen molar ð o específico ð del líquido es muy pequeño comparado con el volumen 

molar - o específico - del vapor, por supuesto, medidos a la misma presión y temperatura. Debido a 

ello, el volumen molar del líquido puede despreciarse frente al volumen molar del vapor y la 

ecuación de Clapeyron puede escribirse 
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                                                                                                                      (3 ï 14) 

A presiones muy bajas respecto de la del punto crítico, la 

presión de vapor puede considerarse como siendo ejercida por 

un gas ideal. En este caso es aplicable la ecuación de estado de 

los gases ideales p  = RT, donde es el volumen molar de 

la fase vapor. 

Por lo que la ecuación (3 ï14) puede escribirse 

                                                   (3 ï 15) 

o      

                                                      (3 ï 16)                   

Esta expresión se conoce históricamente como ecuación de 

Clausius ï Clapeyron y fue deducida por Rudolf Julius Emanuel Clausius en 1850 en el desarrollo 

de una discusión sobre la ecuación de Clapeyron. Si bien es aproximada, ya que desprecia el 

volumen molar del líquido y considera que el vapor se comporta como ideal, tiene la ventaja de 

sencillez. Obviamente los resultados a los que se arriba son menos exactos que si se aplica la 

ecuación de Clapeyron.      

 

3 ï 8. Integración de la ecuación de Clausius ï Clapeyron 

Acabamos de mencionar que la ecuación de Clausius ï Clapeyron tiene la ventaja de su gran 

sencillez. Si además de los supuestos de su deducción consideramos que el calor de vaporización es 

independiente de la temperatura en un intervalo T2 ï T1, su integración en dicho intervalo de 

temperaturas permite calcular las respectivas presiones de vapor p1 y p2. Esa integración da 

                                                                                                     (3 ï 17)              

 Si D  está dado en cal mol
 -1

 y R = 1,987 cal K
 -1

 mol 
-1
, expresando la anterior en logaritmos 

decimales 

                                                                                                  (3 ï 18)                
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3 ï 9.  Relación entre la presión de vapor y la temperatura 

Si suponemos que el calor de vaporización de una sustancia es independiente de la temperatura, 

la ecuación de Clausius - Clapeyron puede escribirse 

                                                                                                     (3 ï 19)         

Si se representa gráficamente el logaritmo decimal de la presión de vapor en función de la 

inversa de la temperatura se tendría que obtener una recta cuya pendiente es ï D / 4,576. De este 

modo la pendiente de la recta puede suministrar una indicación aproximada del valor medio del 

calor molar de vaporización en el intervalo de temperaturas considerado.  

 
Figura 3 ï 3. Dependencia de log p2 /p1 con 1/T para el equilibrio líquido - vapor del agua 

Pero D no es constante y la (3 ï 19) sólo es aplicable para un intervalo restringido de 

temperaturas. Si se desean conocer los valores de presión de vapor en intervalos amplios de 

temperaturas, debe tenerse en cuenta la dependencia del calor molar de vaporización con la 

temperatura. 

En el gráfico de la Figura 3 ï 3 se  representan los valores reales de log p2 /p1 en función de la 

inversa de la temperatura absoluta para el equilibrio líquido - vapor del agua. Del mismo se observa 

que para regiones no muy amplias, la curva puede asimilarse a una recta. 

En muchos casos, el calor molar de vaporización se puede expresar como un desarrollo en serie 

de una función de la temperatura absoluta, como  

                                                                              (3 ï 20)               

donde D , a,  b,  ...   son constantes para el líquido dado. Introduciendo esta expresión en la 

ecuación de Clausius ï Clapeyron  puede aplicarse la misma a un intervalo más amplio de 
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temperaturas. No obstante ello, debemos tener presente que aún así la ecuación es aproximada pues 

desprecia el volumen molar del líquido y considera que el vapor se comporta como ideal. 

 

 

 

3 ï 10. La ecuación de Clausius ï Clapeyron y la regla de Trouton 

En 1884, Frederick Thomas Trouton (1863 ï 1922) 

siendo aún un estudiante de Química, encontró una relación 

empírica entre el calor de vaporización de muchos líquidos y 

su temperatura absoluta. Dicha relación es  

          (3 ï 21)                    

Esta regla se cumple para un gran número de líquidos 

cuyas masas moleculares relativas sean de alrededor de 100 y 

siempre que no estén asociados en esa fase. Pese a ser 

aproximada, es muy útil en algunos casos, permitiendo el 

cálculo de la presión de vapor a una determinada temperatura 

conociendo el calor molar de vaporización en el punto de 

ebullición. Sabiendo que en el punto de ebullición la presión 

de vapor es 1 atm podemos escribir la ecuación de Clausius ï Clapeyron 

                                                                                             (3 ï 22)            

Si es válida la regla de Trouton podemos despejar el valor de la constante, encontrando que la 

misma es 21 / 4,576 = 4,59 (o, lo que es lo mismo  88/19,147 si D y R se expresan en el Sistema 

Internacional)  De modo que podremos escribir en forma general 

                                                                                   (3 ï 23)                

que tiene, por supuesto, las limitaciones derivadas de las aproximaciones de Clausius y de Trouton.    

 

3 ï 11. Equilibrio sólido - vapor (volatilización) 

En los equilibrios sólido - vapor se pueden aplicar los mismos razonamientos y utilizar 

ecuaciones similares a las que vimos para los equilibrios líquido ï vapor. En efecto, podemos 

escribir la ecuación de Clapeyron 
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                             Figura 3 ï 4.  Diagrama de equilibrio de fases para una sustancia pura 

También es válido utilizar las aproximaciones de Clausius despreciando el volumen molar del 

sólido y considerar que el vapor se comporta como ideal. 

Si bien no se representa en este diagrama, la curva líquido - vapor es continua hasta un cierto 

punto llamado punto crítico cuya característica física observable es que en ese punto no hay 

superficie de discontinuidad entre las dos fases. Además, para temperaturas superiores a las 

correspondientes a ese punto es imposible licuar un gas por compresión isotérmica. Recordemos 

que las variables de estado correspondientes a ese punto se llaman presión crítica, volumen crítico y 

temperatura crítica.  

Las curvas de presión de vapor de las fases sólida y líquida de una sustancia se cortan en un 

punto llamado punto triple. El diagrama de la Figura 3 ï 4 representa los distintos equilibrios para 

una sustancia pura.  La curva AO representa el equilibrio sólido - vapor. La curva OB corresponde a 

los equilibrios líquido - vapor y la curva OC a los de sólido - líquido 

Las tres curvas antes mencionadas se encuentran en el punto triple donde coexisten en equilibrio 

las tres fases. 

Se observa que en las cercanías del punto triple la curva de equilibrio sólido - vapor  tiene una 

pendiente mayor que la curva de equilibrio líquido  - vapor. La ecuación de Clausius ï Clapeyron 

permite justificar esta característica.  
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Para la curva AO, la ecuación de Clausius - Clapeyron puede escribirse 

 

mientras que para la curva OB 

 

En el punto triple la presión de vapor del sólido es igual a la presión de vapor del líquido y como 

la temperatura es la misma, los valores relativos de las pendientes de ambas curvas estarán dados 

por la relación entre los respectivos calores molares. Como establece la ley de Hess, la variación de 

entalpía para una determinada transición, en este caso sólido a vapor, a una determinada 

temperatura es independiente de si la misma se efectúa en una o varias etapas. De esto se deduce 

que el calor molar de volatilización a la temperatura del punto triple es igual al calor molar de 

fusión a esa temperatura más el calor molar de vaporización a la misma.  

DH
M

volatilización = DH
M

fusión + DH
M

vaporización 

Siendo todos estos calores molares mayores que cero resulta que el calor molar de volatilización 

es mayor que el calor de vaporización, lo que explica porqué la pendiente de la curva AO es mayor 

que la pendiente de la curva OB. 

 

 

 

 

3 ï 12. Dependencia de la presión de vapor de una sustancia con la presión total 

 

Sabemos que cuando se vaporiza un líquido o un sólido en el vacío la presión que ejerce el 

vapor de dicha sustancia sobre la fase condensada se llama presión de vapor o presión de vapor 

saturado. Si mediante algún artificio, por ejemplo introduciendo un gas inerte respecto a las fases 

del sistema, se modifica la presión total, se modifica el valor de la presión de vapor de la sustancia. 

Analizaremos ahora cómo afecta a la presión de vapor de una sustancia, la variación de la presión 

total del sistema. 

Sean A y B dos fases cualesquiera de una sustancia en equilibrio a una temperatura T. Sean pA y 

pB las respectivas presiones de las fases. Dado que ambas fases se encuentran en equilibrio, sus 

energías libres molares deben ser iguales. Si efectuamos una transformación infinitesimal que lleve 

al sistema a un nuevo estado de equilibrio, la variación infinitesimal de la energía libre molar debe 

ser la misma en ambas fases. Es decir 
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Si lo que produjo ese pequeño cambio es una variación dpA en la presión de la fase A, debió 

producirse una variación dpB en la presión de la fase B para mantener el equilibrio. En ese caso 

  y    

Esto significa que 

 

donde y  son los respectivos volúmenes molares. Como la temperatura se mantuvo 

constante 

                                                                                                                  (3 ï 24)                          

Expresión que se conoce como ecuación de Poynting. Esta es una expresión bien general ya que 

no contiene restricción alguna acerca de la naturaleza de las fases o del modo de modificar la 

presión y fue desarrollada por John Henry Poynting en 1881. 

En el caso particular en que A sea un líquido y B sea su 

vapor, conviene llamar p a la presión total ejercida sobre el 

líquido y pvap a la presión de vapor y la ecuación de Poynting 

toma la forma 

 

Si, además, el vapor se comporta como ideal 

                                              (3 ï 25) 

Los resultados experimentales demuestran que la 

variación de la presión de vapor de un líquido con la presión exterior (total) es lo suficientemente 

pequeña como para considerar que el primer miembro de la (3 ï 25) es igual a Dpvap / Dp donde 

Dpvap es la variación de la presión de vapor de la sustancia resultante de una variación finita Dp en la 

presión total que se ejerce sobre el líquido. Por ello, la ecuación de Poynting se suele escribir 

                                                                                                                   (3 ï 26)                  
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3 ï 13. Condiciones de equilibrio en sistemas con más de un componente 

En el caso de un sistema de dos o más fases formado por más de un componente, es también 

condición general de equilibrio que las energías libres molares de cada componente tengan el 

mismo valor en cada fase. Pero como cada fase puede contener dos o más componentes en distintas 

proporciones es necesario emplear las energías libres molares parciales o potenciales químicos en 

vez de las energías libres molares. 

Supongamos un sistema bien general, cerrado y formado por P fases, A, B, ..., P, que contiene 

un total de C componentes 1, 2, ..., C. El sistema está en equilibrio a una temperatura T y una 

presión p. Indicaremos con  

      m1 (A), m2(A), ... , mC(A)   los potenciales químicos de los distintos componentes en  la fase A 

     m1 (B), m2(B), ... , mC(B)   los potenciales químicos de los distintos componentes en  la fase B  

     ......................................... 

    m1 (P), m2(P), ... , mC(P)   los potenciales químicos de los distintos componentes en  la fase P  

Supongamos ahora que, permaneciendo cerrado el sistema, se transfieren dni moles de unas fases a 

las otras al cabo de lo cual el sistema vuelve a estar en equilibrio a la misma presión y temperatura.  

La condición general de equilibrio a presión y temperatura constante para ese sistema 

heterogéneo es 

                                                                                                                         (3 ï 27)                          

Esto implica que 

                                                  m1(A) dn1 (A) + m1(B) dn 1(B) + ... + m1(P) dn 1(P) 

                                                      + m2(A) dn 2 (A) + m2(B) dn 2(B) + ... + m2(P) dn 2(P)                               

                                                      +    .................    ..............        ...    ............... 

                                                +    mC(A) dn C (A) + mC(B) dn C(B) + ... + mC(P) dn C(P)   = 0        (3 ï 28)     

   Como el sistema es cerrado, la suma de las masas que cada componente intercambia en todas 

las fases es cero 

dn1(A) + dn 1(B) + ... + dn 1(P) = 0 

dn 2(A) + dn 2(B) + ... + dn 2(P) = 0 

                                                      ........     ........    ...     ........ 

0=mä iidn
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                                                    dn C(A) + dn C(B) + ... + dn C(P) = 0                                    (3 ï 29)                 

La única posibilidad para que se cumpla la (3 ï 28) con la restricción de la (3 ï 29) es que 

m1(A)  = m1(B) = ... = m1(P) 

m2(A)  = m2(B) = ... = m2(P) 

......     .......           ...... 

                                                    mC(A)  = mC(B) = ... = mC(P)                                            (3 ï 30)                

 Esto es 

   Dado un sistema cerrado de dos o más fases formado por dos o más componentes en estado 

de equilibrio total a una presión y temperatura dadas, el potencial químico de cada componente 

tiene el mismo valor en todas las fases. 

Si, a determinadas presión y temperatura, el sistema no está en equilibrio de fases esto significa 

que los potenciales químicos de uno o varios componentes tienen valores diferentes en las distintas 

fases. Para cada uno de ellos en los que se verifique tal diferencia, habrá una tendencia espontánea a 

pasar de la fase a la cual el potencial químico es mayor hacia la fase a  la cual el potencial químico 

es menor, hasta que ambos potenciales adquieran el mismo valor. Dicho de otra manera, la 

transferencia de materia entre fases se verifica espontáneamente en el sentido de los potenciales 

químicos decrecientes. Esta afirmación revela la analogía del potencial químico con otros 

potenciales como el eléctrico, el gravitatorio, etc. 

 

3 ï 14. La regla de las fases 

Las conclusiones a las que hemos arribado, nos permiten deducir la conocida regla de las fases. 

La regla de las fases establece la relación que existe entre el número de componentes de un sistema, 

el número de fases que coexisten en equilibrio en el mismo y el número de variables, llamadas 

grados de libertad o varianza, que se deben indicar para definir completamente su estado. 

Conviene aquí repasar algunos conceptos que se desarrollan en los cursos de Química General 

Fase es el conjunto de todas las porciones de un sistema heterogéneo en las cuales cada 

coordenada intensiva tiene un valor único. Cada fase de un sistema está separada de las otras 

por superficies de discontinuidad caracterizadas por un cambio brusco del valor de algunas de 

sus coordenadas intensivas. 

Hemos visto que en el punto triple coexisten en equilibrio agua líquida, hielo y vapor de agua. 

Este es un ejemplo de un sistema de tres fases formado por una sola sustancia. Una amalgama de 

oro y mercurio es un sistema monofásico formado por dos sustancias distintas. Una solución acuosa 
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de alcohol etílico en equilibrio con su vapor es un sistema bifásico formado por dos sustancias; una 

fase es líquida y está formada por agua y alcohol, la otra fase es gaseosa y está formado por las 

mismas dos sustancias. 

Se llama número de componentes al menor número de constituyentes químicos 

independientes por medio de los cuales se puede expresar la composición de un sistema. 

En el ejemplo anterior del sistema formado por agua en el punto triple, el número de 

componentes es 1: H2O. Si el sistema fuese una salmuera el número de componentes sería 2: la sal 

común (NaCl) y el agua. El sulfato de cobre II (CuSO4) y el agua pueden formar diversos sistemas 

en los cuales pueden existir distintos hidratos CuSO4. H2O , CuSO4. 3H2O,  CuSO4. 5H2O bien 

CuSO4 anhidro, además de vapor de agua y hielo. Pero como la composición de tal sistema se 

puede expresar en función de 2 constituyentes independientes, el número de componentes es 2.  En 

el caso de tener en equilibrio 

CaCO3(s)     CaO (s)  + CO2 (g) 

 Este sistema tiene 3 fases. A primera vista, parecería que el número de componentes es 3: 

CaCO3(s), CaO (s)  y CO2 (g). Sin embargo estas sustancias no son independientes  como exige la 

definición ya que CaCO3 es equivalente a CaO  + CO2. Por eso se considera que el número de 

componentes es 2: CaO  y CO2. Para una mejor comprensión de esto consideremos que 

                     el    CaCO3  se puede representar  x CaO  + x CO2 

                     el    CaO      se puede representar  y CaO  + 0 CO2         

                     y el  CO2    se puede representar  0 CaO  + z CO2 

La naturaleza real de los componentes no es importante el número si, ya que permite identificar 

a todas las sustancias presentes en el sistema. 

Se llama grados de libertad o varianza de un sistema al menor número de factores variables 

como concentración, presión, temperatura que deben fijarse para que la condición de sistema 

en equilibrio quede completamente definida. 

Un sistema que tiene un solo grado de libertad se llama univariante, el que tiene dos se llama 

bivariante, el que tiene tres trivariante, etc.    

La regla de las fases vincula el número de fases, el número de componentes y el número de 

grados de libertad. Trataremos de deducirla termodinámicamente. 

Hemos analizado que para un sistema en equilibrio a temperatura y presión constante, el 

potencial químico de cualquier sustancia tiene el mismo valor en todas las fases en que se 

encuentre. Además, no interesa tanto la masa total de cada sustancia en una fase sino su 

composición. Si una fase de un sistema tiene C componentes, la composición queda definida por la 

concentración de C ï 1 sustancias, ya que al conocer estas, la restante queda unívocamente 
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determinada. Si en lugar de una fase consideramos las P fases que mencionamos en la sección 

anterior, se deberán especificar P(C ï 1) concentraciones para que la composición quede 

completamente definida. Además de esta composición, en la mayoría de los casos, deberían 

especificarse dos variables más: la temperatura y la presión, con lo que el número total de variables 

independientes para identificar a sistema es P(C ï 1) + 2 

La condición (3 ï 30) es la exigencia para los C componentes en las P fases. Para cada 

componente la (3 ï 28) nos muestra que hay P ï 1 relaciones de equilibrio  mi,a = mi,b. Por ejemplo, 

si hay dos fases, sólo hay una única relación para cada componente que da su distribución entre 

ambas fases. Si hay C componentes en P fases habrá en total  C (P ï 1)  relaciones de equilibrio. El 

número de grados de libertad  ð el número de variables que hay que fijar para que el sistema quede 

determinado  ð será igual al número total de variables  menos las que quedan fijadas por las 

relaciones de equilibrio termodinámico Si llamamos F al número de grados de libertad, podemos 

escribir 

F = Número total de variables - Número de variables determinadas por el equilibrio  

   =  [ P (C ï 1) + 2 ] ï [ C (P ï 1) ]  

De modo que    

                                                              F  = C ï P + 2                                                        (3 ï 41)  

Esta es la expresión matemática de la regla de las fases y fue deducida por Josíah Willard Gibbs 

en 1876 aunque su aplicación a la Química - Física se atribuye a Hendrik Willem 

Bakhuis  Roozeboom en 1884. Es aplicable a todo sistema en el cual hay que determinar 

concentraciones, presiones y temperaturas de equilibrio. Se supone que no influyen otros factores 

como efectos eléctricos, magnéticos, superficiales, etc. 

La regla de las fases se enuncia 

En todo sistema en equilibrio en el cual solo influyen las concentraciones, la presión y la 

temperatura, el número de grados de libertad viene dado por el número de componentes 

menos el número de fases más dos. 

Para el caso del agua en el punto triple el número de componentes es 1 el número de fases es 3 y 

por lo tanto el número de grados de libertad es 0. Esto significa que no hay que indicar el valor de 

ninguna variable para saber como coexisten las tres fases. Ese sistema es invariante. En ausencia de 

aire solo pueden coexistir las tres fases del agua a 0,0100 ºC y 611 Pa. 

En el caso de la descomposición del carbonato de calcio ya hemos visto que el número de 

componentes es 2. El número de fases es 3: dos son sólidas, carbonato de calcio y óxido de calcio y 

una gaseosa, el dióxido de carbono. Por lo tanto, para determinar el estado de equilibrio hace falta 

especificar un grado de libertad. Por ejemplo fijando la presión, quedan determinadas la 

temperatura y las concentraciones de los componentes en el equilibrio a esa presión.    
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Cuestionario 

 

3 ï 1. Qué expresión toma la ecuación de Clapeyron para el equilibrio de las fases sólida y 

líquida de una sustancia? 

 

3 ï 2. ¿Qué expresión toma la ecuación de Clapeyron para el equilibrio de las fases líquida y 

vapor de una sustancia? 

 

3 ï 3. ¿Qué aproximaciones se utilizan para llegar a la ecuación de Clausius - Clapeyron? 

 

3 ï 4. ¿Qué establece la regla de Trouton? ¿En que casos se cumple? 

 

3 ï 5. Cuál es la expresión de la ecuación de Poynting? 

 

3 ï 6. Cuáles son las condiciones de equilibrio para un sistema cerrado de más de un 

componente? 

 

3 ï 7. ¿A qué se llama a) fase b) número de componentes  v) varianza de un sistema? 

 

3 ï 8. ¿Cuál es la expresión de la regla de las fases? 
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Ejercicios y problemas 

3 ï 1. Para un sistema formado por dos fases de una sustancia, la presión de vapor depende sólo 

de la temperatura y es independiente del volumen. A partir de la ecuación (µp/µT)V = µS/µV)T, 

deducir la ecuación de Clapeyron. 

 

3 ï 2. A 0 ºC y 1 atm, el volumen específico del hielo es 1,0906 cm
3
 g

-1
 y el del agua líquida es 

1,0001 cm
3
 g

 -1
 y el  calor molar de fusión del hielo es 1436,4 cal mol

 -1
.  Calcular la velocidad de 

variación de la temperatura de fusión del hielo con la presión en K atm 
-1
. 

 

3 ï 3. La diferencia de volúmenes específicos del azufre rómbico (azufre a) y el azufre 

monoclínico (azufre b) es de 0,0126 cm
3
 g

-1
. La temperatura de transición a 1 atm ð llamada punto 

de transición ð es 95,5 ºC. Calcular el calor de transición en cal g
-1
 sabiendo que en esas 

condiciones la velocidad de variación de la temperatura con la presión es 0,035 K/ atm  

 

3 ï 4. El punto de fusión del galio es de 30 ºC. Las densidades del galio en estado sólido y 

líquido en ese estado son 5,885 y 6,08 g cm
 -3

 respectivamente y su  calor de fusión es 18,5 cal g
 -1

. 

Calcular la variación de  la temperatura de fusión del galio por el incremento de la presión exterior 

en 1 atm. 

 

3 ï 5. La presión de vapor del titanio a 3300 K es de 210 torr. El calor molar de vaporización en 

el punto de ebullición  es de 104 kcal mol
 -1

. Empleando la ecuación de Clausius  - Clapeyron 

calcular el punto de ebullición del titanio. 

 

3 ï 6. El calor medio de vaporización del agua entre 90 ºC y 100 ºC es 542,0 cal g
-1
. Utilizando 

la ecuación  integrada de Clausius - Clapeyron calcule la presión de vapor del agua a 90 ºC. 

Compare el valor obtenido de esta manera con el experimental (520 torr).  

 

3 ï 7. Introduciendo la (2 - 38) en la ecuación de Clausius - Clapeyron expresar la ecuación que 

da el logaritmo de la presión de vapor en función de la temperatura absoluta. 

 

3 ï 8. En 1858, Gustav. R. Kirchhoff encontró una ecuación empírica que vincula la presión de 

vapor de un líquido con su temperatura. Esa ecuación es  

 

Demostrar que si el calor molar de vaporización de un líquido cumple con DH
M

V = DH
M

0 + aT  se 

puede llegar a una expresión similar a partir de la ecuación de Clausius - Clapeyron. 

 

3 ï 9. La presión de vapor del cloro líquido viene dada por log p = ï 1414,8 /T  + 9,91635 ï 

1,206 10
 -3

 T + 1,34  × 10 
-5
 T

 2
.  Donde p se expresará en equivalentes a cm de Hg. El volumen 

molar del vapor de cloro en el punto de ebullición (239,05 K) es 19,107 L. mol 
-1

 y el del cloro 

CTlogB
T

A
plog ++=
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líquido en dicho punto es 0,0498 L.mol
 -1

. Calcular el calor molar de vaporización del cloro en su 

punto de ebullición. 

 

3 ï 10.  El punto de ebullición del ácido pentanoico (valeriánico) es 186,0 ºC. Calcular la presión 

de vapor del mismo a 150 ºC suponiendo válida la regla de Trouton. 

 

3 ï 11.   La presión de  vapor del agua a 40 ºC es  55,32 torr.  Calcular el porcentaje de 

variación de la presión de vapor de agua a esa temperatura si en el recinto que lo contiene se 

introduce He a 2 atm. Suponer comportamiento ideal del vapor de agua. 

3 ï 12.  

 

3 ï 13.  Se tiene un sistema formado por una solución acuosa que contiene CuSO4. H2O, CuSO4. 

3H2O,  CuSO4. 5H2O en equilibrio con CuSO4. 5H2O sin disolver, hielo y vapor de agua. Calcular 

el número de grados de libertad. 
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IV. FUGACIDAD Y ACTIVIDAD 

 

4 ï 1. Fugacidad 

Para poder encarar el estudio de los procesos termodinámicos en los que intervienen gases 

reales, Gilbert Newton Lewis introdujo en 1901 una magnitud que llamó fugacidad. Esta magnitud 

es particularmente útil cuando la presión que soporta un sistema gaseoso es tan elevada, que la 

aproximación al comportamiento ideal introduce un error considerable. Si bien históricamente se 

aplicó a mezcla de gases reales, su uso es válido para sustancias gaseosas puras. Por razones 

metodológicas comenzaremos desarrollando este concepto para sistemas formados por una masa de 

gas puro para extenderlo luego a sistemas formados por más de un constituyente. 

En el Capítulo I, hemos visto que para un proceso reversible infinitesimal en el que no se 

efectúa trabajo útil la variación de energía libre viene dada por 

                                                                dG = Vdp ï SdT                                                   (1 ï 18)   

En particular, si la transformación infinitesimal es, además, isotérmica, dT  = 0 y 

dGT = V dp 

Si el sistema está formado por 1 mol de gas ideal, su volumen será el volumen molar al que 

indicaremos con V
M
 y que, por la ecuación de estado del gas ideal nos permite escribir 

                                                                                               (4 ï 1)    

donde p es la presión que el gas ejerce. Para un gas real, esta ecuación será tanto menos válida 

cuanto mayor sea la presión. De modo que a presiones elevadas el error que se comete al usarla 

puede ser muy importante. Es por ello que se introduce una nueva propiedad termodinámica, la 

fugacidad que hace que la medida de la variación de la energía libre en la expansión reversible e 

isotérmica de un gas sea independiente del comportamiento ideal o real del mismo. Provisoriamente 

definiremos la fugacidad por 

                                                                                                                    (4 ï 2) 

de modo que la misma sea válida sea el gas ideal o no. La definición (4 ï 2) es una expresión 

diferencial. Su integración, recordando que la temperatura permanece constante, da 

plndRT
p

dp
RTdG

M ==

flndRTdG
M
=
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                                                                                                                  (4 ï 3) 

donde G
M

 es el valor absoluto de la energía libre molar del gas en ese estado y la constante de 

integración C depende de la naturaleza del gas y de la temperatura.    

 La ecuación (4 ï 3) define la fugacidad salvo una constante aditiva. Para dar valores absolutos 

de la fugacidad es preciso determinar o convenir el valor de dicha constante. 

La integración definida de la (4 ï 2) entre dos estados para los cuales las energías libres molares 

son G
M

1 y G
M

2 y que se encuentran a la misma temperatura da 

                                                                                                        (4 ï 4)    

Las variaciones de energía libre molar se pueden determinar experimentalmente. Por lo tanto, el 

valor de la variación de la energía libre molar de una masa gaseosa que sufre un proceso reversible 

e isotérmico, nos permite calcular la relación de fugacidades. Si se desea conocer el valor absoluto 

de la fugacidad de un gas en un estado dado debe tomarse un estado de referencia para ese gas y 

asignarle un valor de fugacidad determinado. Para encontrar ese valor de referencia podemos 

recurrir a la siguiente. 

Sabemos que para un gas ideal que evoluciona a temperatura constante, la variación de su 

energía libre molar viene dada por 

 

Si comparamos esta expresión con la (4 ï 4) encontramos que para un gas ideal la fugacidad es 

proporcional a la presión. Por razones de conveniencia se toma la constante de proporcionalidad 

igual a 1. De esta manera se considera que la fugacidad de un gas ideal es igual a su presión, 

cualquiera sea esa presión o la temperatura. 

Para los gases reales, salvo en determinados estados, la fugacidad no es proporcional a la 

presión. Sin embargo, cuando la presión es lo suficientemente baja, los gases reales se comportan 

como ideales. Este criterio permite establecer el estado de referencia para la fugacidad de los gases 

reales. Por ello se postula 

                                                                                                                             (4 ï 5)   

Esto significa que  

 La fugacidad de un gas real es igual a su presión cuando la presión es lo suficientemente baja 

como para considerar que el gas se comporta como ideal.        

CflnRTG
M   +=

( )
1

2
12

f

f
lnRTGG

T

MM =-

( )
1

2
12

p

p
lnRTGG

T

MM =-

1
0

=
­ p

f
lim
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 Usualmente, la presión de los gases se expresa en atmósferas y no en pascales. Es por ello que 

se acostumbra a expresar la fugacidad en atmósferas.     

 

4 ï 2. Determinación de la fugacidad 

De la definición de fugacidad (4 ï 2) y sabiendo que para un mol de gas que evoluciona 

isotérmicamente, dG
M
 = Vdp 

                                                          RT d ln f  = V
M

 dp                                                       (4 ï 6)  

El volumen molar de un gas real difiere del que tendría un gas ideal, en las mismas condiciones, 

en una cantidad a;  

                                                          V
M

 = (RT /p)  ï a                                                         (4 ï 7)              

                                                 RT d ln f  = RT d ln p  ï adp                                                 (4 ï 8)  

que se puede escribir  

                                                                                                                  (4 ï 9)    

e integrando entre 0 y p   T= cte. 

                                                                                                              (4 ï 10)        

La resolución de la (4 ï 10) impone conocer la dependencia de a con la presión para el gas 

considerado. De la ecuación (4 ï 7) se tiene que 

                                                                                                                      (4 ï 11)    

Los valores de a se determinan experimentalmente a partir de los volúmenes molares del gas a 

distintas presiones y se grafican frente a la presión. El área bajo la curva entre cero y la presión p 

nos da el valor de la integral de la ecuación (4 ï10). 

4 ï 3. Determinación de la fugacidad de un gas a partir de la ecuación de estado 

Sea f  la fugacidad de un gas a la presión  p y f*  la fugacidad de ese mismo gas a la presión p* a 

la cual ese gas se comporta como ideal. En ese estado f*  es igual a p* y la  integración de la (4 ï 6) 

da   

dp
RTp

f
lnd

a
-=

ña-=
p

dp
RTp

f

0

1
ln

M
V

p

RT
-=a
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                                                                                                       (4 ï 12)  

Tal como está expresada, la integral de la ecuación (4 ï 12) es de resolución muy complicada, 

por lo que conviene efectuar una integración por partes 

                                          (4 ï 13) 

donde V
M
*  es el volumen molar del gas a la presión baja p* a la cual se comporta como ideal y, por 

lo tanto, p* V
M
* = RT . Sobre esta base, la ecuación (4 ï 12) toma la forma 

     

Como a presiones a las cuales los gases reales se comportan como ideales la fugacidad se hace 

igual a la presión podemos reemplazar f* por p* y ln f* por ln p*. De modo que 

                                                                   (4 ï 14)  

Si se conoce la ecuación de estado del gas real se puede expresar p en función de V
M
 a 

temperatura constante y la ecuación (4 ï 14) se resuelve analíticamente. 

Se puede demostrar que a presiones bajas o moderadas, un gas que cumple con la ecuación de 

van der Waals responde a la ecuación aproximada 

                                                                                                             (4 ï 15) 

donde 

                                                                                                               (4 ï 16)  

o  haciendo RTB = A 

                                                                      pV
M

 = RT - Ap                                               (4 ï 17)     

A es constante a una temperatura dada. Despejando A de la (4 ï 17) se encuentra que es igual a 

a dada en la (4 ï 11). De modo que, para un gas que cumpla con la ecuación de van der Waals, a se 

puede considerar aproximadamente constante en un intervalo que va de muy bajas presiones a 

moderadas y se puede integrar la (4 ï10) para obtener 
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                                                                                                                        (4 ï 18) 

una aproximación adicional simplifica los cálculos.  Dado que para presiones bajas o moderadas  f/p  

no difiere mucho de 1, esta aproximación consiste en considerar que cuando x ­ 1,  ln x ­  x ï 1. 

Esta aproximación nos permite escribir 

 

y por la definición de a 

                                                                                                                            (4 ï 19) 

Como RT/V
M
 es la presión que ejercería un mol de gas ideal en las mismas condiciones, que 

podemos designar pIDEAL, la ecuación anterior puede escribirse                       

                                                                                                                         (4 ï 20)  

   En 1917, Gilbert Newton Lewis y Merle Randall demostraron que, para el oxígeno a 0 ºC, la 

aproximación anterior es útil hasta presiones cercanas a las 50 atm. 

 

4 ï 4. Método generalizado para determinar fugacidades 

Recordado que el factor de compresibilidad k viene dado por 

 

la definición de a se puede escribir 

 

Introduciendo esta expresión en la (4 ï 10) 

                                                                                                              (4 ï 21)                 

o expresada en función de la presión reducida del gas 

RT

p

p

f
ln

a
-=

RT

p

p

f a
-=-1

RT

Vp

p

f
M

=
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p

p
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                                                                                                              (4 ï 22)  

La ventaja de utilizar esta ecuación radica en que los factores de compresibilidad de todos los 

gases para una determinada presión reducida y temperatura reducida tienen aproximadamente el 

mismo valor. Esto permite utilizar un solo diagrama en el que se represente f/p en función de la 

presión reducida para distintas temperaturas y este gráfico se puede emplear para cualquier gas real. 

Los valores de los coeficientes de compresibilidad se obtienen a partir de los gráficos de 

compresibilidad generalizadas y la integral de la (4 ï 22) se evalúa gráficamente. 

 

 
Figura 4 ï 1. Curvas generalizadas de fugacidad 

En la Figura 4 ï 1 se presenta un diagrama generalizado de fugacidades en función de las 

magnitudes reducidas 

 

4 ï 5. Dependencia de la fugacidad  con la temperatura y la presión 

Supongamos que nuestro sistema es un mol de gas que evoluciona isotérmicamente desde una 

presión p*, lo suficientemente baja como para considerarlo ideal hasta una presión p. En el estado 

inicial, su fugacidad es  f * y su energía libre molar la indicaremos con G
M
* y en el estado final su 

fugacidad es f  y su energía libre molar es G
M

. Para el cambio entre esos dos estados 

                                                                                                             (4 ï 23)                                     

  que se puede escribir 

p
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                                                                                                     (4 ï 24)                                   

La derivada de G
M

/T respecto de la temperatura a presión constante viene dada por la ecuación 

de Gibbs - Helmholtz  

                                                                                                       (1 ï 29) 

Sobre esta base podemos escribir 

                                                                              
                                                 (4 ï 25)       

ya que a presión lo suficientemente baja f * = p* y la derivada del logaritmo de f * a presión 

constante es cero. H
M
 es la entalpía molar del gas a la presión p y H

M
* es la entalpía molar del gas a 

una presión lo suficientemente baja como para considerar comportamiento ideal. 

En cuanto a la variación de la fugacidad con la presión a temperatura constante basta recordar 

que 

                                                    RT d ln f  = V
M

 dp                                                        (4 ï 6)            

y 

                                                                                                             (4 ï 26)          

 

  4 ï 6. Fugacidad de líquidos y sólidos 

 Si bien el concepto de fugacidad se aplica generalmente a gases, podemos suponer que los 

líquidos y los sólidos volátiles tienen una presión de vapor definida a una temperatura dada. Cuando 

la fase condensada está en equilibrio con la fase vapor, la energía libre molar de ambas debe ser la 

misma. Es por ello que podemos emplear la misma ecuación (4 ï 3) para el líquido o el sólido. Si 

además, tomamos el mismo estado de referencia para las fases condensadas que para la fase vapor, 

concluimos que, en el equilibrio, la fugacidad del sólido o del líquido es la misma que la del vapor. 

Normalmente la presión de vapor de un sólido volátil o de un líquido es baja, de allí que la 

fugacidad de un sólido o un líquido se mida por su presión de vapor. 

 La  dependencia de la fugacidad de un sólido o un líquido con la temperatura o la presión viene 

dada por ecuaciones similares a las desarrolladas para los gases. 
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4 ï 7.  Soluciones gaseosas ideales 

    Cuando el sistema es una solución, en lugar de utilizar las energías libres molares se deben 

emplear los respectivos potenciales químicos. Comenzaremos analizando el caso en el que la 

solución está formada por gases ideales. Hemos visto que en un sistema cerrado, la variación del 

potencial químico de cualquier constituyente i con la presión total para un proceso isotérmico y 

reversible viene dada por 

                                                                                                                    (2 ï 18)  

donde el segundo miembro es el volumen parcial molar del componente i. Si, en particular el 

componente i es un gas ideal. Como el volumen parcial molar de ese componente i viene dado por 

                                                                                                                           (4 ï 27)                                                                     

                                                   (4 ï 28) 

En el caso particular en el que la variación en la presión total p es provocada únicamente por la 

variación de la presión parcial pi se podrá sustituir µp por µpi  en la (4 ï 28) la que tomará la forma 

        

de modo que 

                                                                                                 (4 ï 29)            

cuya integración nos lleva a  

                                                                                                            (4 ï 30)                  

m* i es la constante de integración y su valor depende de la temperatura y la naturaleza del gas. De la 

ecuación (4 ï 30) se deduce que cuando la presión parcial del gas en la mezcla es la unidad, su 

logaritmo es cero. Por lo tanto, podemos decir que la constante de integración es el valor que toma 

el potencial químico de un componente a la temperatura considerada cuando la presión parcial es 

unitaria. 
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      Como la presión parcial de un gas en una mezcla es 

                                                                                                        (4 ï 31)                

                                                (4 ï 32)               

haciendo los dos primeros términos del segundo miembro igual a m*c 

                                                                                                          (4 ï 33)  

La ecuación (4 ï 33) nos da el potencial químico de un componente de una mezcla de gases 

ideales en función de su concentración.  El término m*c depende de la naturaleza del gas y de la 

temperatura. 

Otra forma de expresar el potencial químico de un gas en una mezcla de gases ideales emplea la 

fracción molar de dicho gas en la mezcla. Recordando que la presión parcial pi de  un gas en una 

mezcla es igual a la presión total p por su fracción molar ci 

 

y 

                                                                                                               (4 ï 34)              

donde m*c depende no sólo de la temperatura sino también de la presión. 

 

4 ï 8. Soluciones gaseosas reales 

Las ecuaciones (4 ï 33) y (4 ï 34) son aplicables exclusivamente a gases ideales. Gracias a estas 

relaciones sencillas entre potencial químico y concentraciones; y entre potencial químico y 

presiones, se pueden desarrollar con facilidad muchas relaciones termodinámicas entre las distintas 

propiedades de un sistema. La presión total, o la presión parcial, de un gas son magnitudes muy 

fáciles de determinar en un experimento y esto facilita enormemente el estudio termodinámico de 

los sistemas. Para poder mantener también relaciones sencillas entre los potenciales químicos y las 

otras propiedades en mezclas de gases reales, Gilbert Newton Lewis propuso describir la variación 

del potencial qu²mico con una presi·n ficticia, que ®l bautiz· ñfugacidad de un gas en una mezclaò 

mediante una expresión similar a la (4 ï 29) 

                                                                                                                   (4 ï 35)              

expresión aplicable a procesos reversibles e isotérmicos. En esta expresión fi es la fugacidad del gas 

i en la mezcla de gases. Mediante un procedimiento similar al realizado para un gas ideal se llega a 

RTcRT
V

n
p i

i

i ==

iiiii clnRTRTlnRT)RTc(lnRT ++*m=+*m=m

iCi clnRT+*m=m

( ) plnRTlnRTplnRT iiiii +c+*m=c+*m=m

ii lnRT c+*m=m c

ii flndRTd =m
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                                                                                                             (4 ï 36)               

Al igual en la  (4 ï 30), m* i  depende de la naturaleza del gas y de la temperatura. Para poder 

establecer plenamente el valor de la fugacidad de un gas en una mezcla a partir de datos de su 

potencial químico se toma como valor de referencia para la determinación de m* i el potencial 

químico de ese constituyente cuando la presión total p del sistema es lo suficientemente baja como 

para considerar que fi/p es igual a 1. De esta manera se considera a la constante m* i como el 

potencial químico de ese gas cuando se comporta idealmente a la presión parcial de 1 atm a la 

misma temperatura 

En algunos casos es útil expresar el potencial químico de un constituyente i en una mezcla 

gaseosa real de manera diferente 

Integrando la (4 ï 35) entre un estado estándar que caracterizaremos mediante un superíndice 

cero y el estado en que se encuentra el sistema en estudio, a temperatura constante, tendremos 

                                                                                                          (4 ï 37)                 

donde mi
0
 es numéricamente igual al potencial químico en el estado estándar. El cociente de 

fugacidades que figura en el segundo miembro de la (4 ï 37) se llama  actividad del componente i  y 

se representa mediante ai de modo que  

                                                                                                                (4 ï 38)          

Para poder definir rigurosamente la actividad de un componente en una mezcla debemos definir  

un estado de referencia, o estado estándar, y asignarle un valor. La elección de tal estado se realiza 

en cada caso de la manera que resulte más conveniente, según sea la clase de sistema que nos 

proponemos estudiar. En algunos casos se toma como estado estándar el componente puro en las 

condiciones del sistema. Sin embargo, como veremos más adelante, no siempre se sigue este 

criterio. Tampoco debemos suponer que el estado estándar sea un estado real; por el contrario, a 

menudo consiste en una idealización irrealizable en la práctica, pero útil como referencia, tal como 

ocurre con el Ecuador o los Polos geográficos, que no podemos identificar con accidentes existentes 

en el terreno, pero resultan de innegable utilidad como referencia de la  posición de lugares reales. 

Esta forma de proceder, que parece confusa en su planteamiento, es ventajosa en la práctica. 

Así, p. ej., en algunas soluciones diluidas la fugacidad del soluto es directamente proporcional a su 

concentración. Esto quiere decir que, si tomamos la concentración como magnitud de referencia, 

existirá un cierto intervalo de composiciones (correspondiente a bajas concentraciones del soluto) 

en el que la relación entre el potencial químico y el logaritmo de la concentración es lineal, con las 

consiguientes ventajas para el cálculo. Si tomamos ese intervalo como estado de referencia, el 

sistema tendrá coeficiente de actividad unidad, esto es, comportamiento ideal, en dicho rango de 

composiciones. Fuera de dicho intervalo, la relación entre ambas magnitudes ya no es lineal y 

puede muy bien suceder que cuando la concentración es unitaria la relación entre el potencial 

químico y la actividad diste mucho de ser lineal. Por lo tanto, en la ecuación 

iii flnRT+*m=m
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f i = f 
0
i ci 

que expresa la proporcionalidad entre la fugacidad y la concentración del componente i a bajas 

concentraciones, la constante f 
0
i no representa la fugacidad que tiene realmente el componente i 

cuando su concentración es la unidad, sino la que tendría si a esa concentración su comportamiento 

fuese análogo al que tiene a concentraciones bajas. El estado estándar no es real, sino una 

extrapolación del estado de referencia. 

Ya hemos indicado que la fugacidad se calcula a partir de un estado de referencia ideal. En los 

sistemas gaseosos se toma como magnitud de referencia la presión parcial, y el estado estándar se 

define como la extrapolación del comportamiento ideal para el componente puro cuando la presión 

parcial es de 1 atmósfera. En consecuencia, mi
0 
no depende de la presión total del sistema, es decir, 

su derivada con respecto a la presión es cero. Para las soluciones líquidas la propiedad que se toma 

como referencia suele ser una de las formas de expresar las concentraciones (fracción molar, 

molalidad, normalidad, etc.) y el estado estándar puede ser la sustancia pura (fracción molar unidad) 

a la presión de equilibrio con su vapor a la temperatura del sistema, o la disolución 1 molal o 1 

normal a la presión del sistema, según el tipo de equilibrio que se estudie. Por tanto, es preciso tener 

muy en cuenta la definición del estado estándar a efectos de no cometer errores en el manejo de las 

expresiones que iremos encontrando en lo sucesivo. 

    

4 ï 9.  Coeficiente de actividad 

Como hemos visto, la fugacidad no es una magnitud susceptible de ser medida directamente 

sino que tiene que ser establecida por medición de otra magnitud. Si el sistema es  un gas puro, la 

magnitud que se mide es la presión de dicho gas. Si es una mezcla de gases, la magnitud que se 

mide es su presión parcial o su fracción molar, si el sistema es una solución líquida se mide su 

concentración. La relación entre la fugacidad de un componente y la magnitud de referencia se 

llama coeficiente de actividad y se simboliza mediante la letra griega gamma. 

Si la magnitud de referencia es la presión del gas puro 

f  = g p 

Si la magnitud de referencia es la presión parcial es un gas en una mezcla 

  f i  =  gi pi 

Si la magnitud de referencia es la concentración ci  

f i = gi ci 

Generalizando la definición de coeficiente de actividad que hemos dado anteriormente, 

estableceremos que dicho coeficiente es la relación entre la actividad del componente considerado y 

el valor de su actividad en el estado de referencia. 
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4 ï 10. Variación de la actividad con la temperatura y la presión 

Cualquiera que sea el estado estándar elegido, la ecuación        

                                                                                                             (4 ï 38)                 

se puede escribir 

 

Derivando ambos miembros de esta ecuación respecto de la temperatura a presión constante 

 

La derivada del primer término del primer miembro es  

 

La derivada del segundo término del primer miembro es 

 

Si se elige como estado estándar el del componente puro a 1 atm, se puede reemplazar este 

cociente por  

 

Donde el numerador es la entalpía molar del componente puro a 1 atm. Por lo tanto 

                                                                                                       (4 ï 39)          

De la ecuación 

                                                           RT d ln f  = V
M

dp                                                      (4 ï 6)   

se deduce que para un componente i en una mezcla  

                                                                                                                        (4 ï 40)   

y 
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                                                                                                                     (4 ï 41)                         

Si en lugar de la actividad se expresa la fugacidad del componente i se encuentra una expresión 

similar para la relación entre la fugacidad y la presión total si el estado estándar está definido para 

una cierta presión. Además, si la magnitud de referencia es la presión parcial 

ai = gi pi = gi ci p 

y 

 

Como para un sistema de composición constante la fracción molar de un componente es 

independiente de la presión 

                                                                                                              (4 ï 42)                     

 

 

4 ï 11. Fugacidad en mezclas líquidas 

Al igual que en el caso de sustancias puras en estado condensado, la fugacidad de un 

componente en una mezcla líquida se expresa en función de la fugacidad del vapor de dicho 

componente en equilibrio con la fase líquida. Como la condición de equilibrio es que el potencial 

químico de un componente debe tener el mismo valor en todas las fases, se concluye que también 

deben tener el mismo valor las fugacidades, siempre que se tome el mismo estado de referencia para 

la sustancia en todas las fases. Ese estado de referencia suele ser el del vapor de la sustancia a una 

presión lo suficientemente baja para considerar comportamiento ideal del vapor. Si la presión real 

del vapor no es demasiado elevada también puede considerarse como gas ideal. Sobre esta base, la 

fugacidad de cualquier constituyente en una mezcla líquida es aproximadamente igual a la presión 

parcial que ejerce el vapor de dicha sustancia en equilibrio con la fase líquida. Esta aproximación es 

válida para presiones de vapor del orden de hasta 1 atm. 

Para el cálculo de la variación de la fugacidad de un componente líquido en una mezcla con la 

temperatura y la presión son válidas las mismas ecuaciones que se desarrollaron para los gases. 
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4 ï 12. Actividad y coeficientes de actividad en soluciones líquidas 

Hemos visto que en un sistema en equilibrio el potencial químico de un constituyente debe tener 

el mismo valor en todas las fases. Por lo tanto, para todas las fases será válida la expresión 

                                                                                                                   (4 ï 36)              

Por otra parte, el potencial químico de un constituyente se puede expresar en función de su 

actividad 

                                                                                                               (4 ï 38)            

donde ai es la actividad del componente i en la disolución y m
0
i  es el potencial químico cuando la 

actividad de ese constituyente es unitaria. Comparando estas dos ecuaciones se comprueba que la 

actividad de un constituyente en una solución es proporcional a su fugacidad en la misma. El valor 

real de la actividad y de la constante de proporcionalidad dependerá de la elección del estado 

estándar al cual la actividad es unitaria. 

En general, para soluciones de líquidos completamente (o casi completamente) miscibles se 

toma como estado estándar de actividad unitaria el del líquido puro a la misma temperatura y 1 atm 

de presión. Con esta convención m
0
i es independiente de la presión y solo depende de la 

temperatura. 
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Cuestionario 

4 ï 1. Qué criterio se utiliza para establecer el estado de referencia para la fugacidad de los gases 

reales? 

 

4 ï 2. Dada la ecuación RT d ln f  = V
M
 dp ¿Qué expresión se obtiene por su integración que 

permita calcular la fugacidad en función de las variables de estado de un sistema? 

 

4 ï 3. àC·mo se define el ñfactor de compresibilidad? 

 

4 ï 4. ¿Qué ventaja otorga utilizar la ecuación  

 

para el cálculo de fugacidades de gases reales? 

 

4 ï 5. ¿Qué expresión da la dependencia de la fugacidad de un mol de gas con la temperatura en 

transformaciones reversibles e isobáricas? 

 

4 ï 6. ¿Qué expresión da la dependencia de la fugacidad de un mol de gas con la presión en 

transformaciones reversibles e isotérmicas? 

 

4 ï 7. ¿Qué forma toma la expresión del potencial químico de un componente en una mezcla de 

gases ideales en función de su concentración? 

 

4 ï 8. ¿A qué se llama actividad de un componente en una mezcla de gases reales? ¿que relación 

tiene con su potencial químico? 

 

4 ï 9. ¿Qué relación existe entre la actividad de un componente en una mezcla de composición 

constante y la presión en transformaciones reversibles e isotérmicas? 

 

4 ï 10. ¿Cuál es la expresión matemática de la ley del equilibrio químico? 

 

4 ï 11. Escriba la expresión de la constante de equilibrio en función de las fugacidades. 

 

4 ï 12. ¿Qué relación existe entre la constante de equilibrio de una reacción y la variación de 

energía libre asociada a la misma? 

 

4 ï 13. ¿Qué valor se le asigna a la actividad de una sustancia pura al estado sólido o líquido a la 

presión de 1 bar? 

p
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Ejercicios y problemas 

 

4 ï 1. La dependencia del factor de compresibilidad del nitrógeno  a 0º C con la presión, se puede 

expresar mediante 

 

     k = 1,00 -  5,314 p + 4,276 p
2
 - 3,292 p

3 

 

Calcular la fugacidad del nitrógeno a 0º C y 300 atm. 

 

4 ï 2. Estimar la fugacidad del oxígeno a 0 ºC y 50 atm sabiendo que su volumen molar en esas 

condiciones es 0,431 L/mol. 

 

4 ï 3. Demostrar que para un gas que cumple con la ecuación de van der Waals, la fugacidad viene 

dada por 

 

 

 

4 ï 4. Para el amoníaco a = 4,70 L
2
atm mol

 -2
,  b = 0,03707  Lmol

 -1
. Calcular su fugacidad a 450º 

C y 600 atm. 

 

4 ï 5. Amagat determinó el volumen molar del CO2 a 60  ºC y a las siguientes presiones 

 

        p (atm)             13,01    35,42     53,65    74,68       85,35 

       V (cm
3
 mol

-1
)     2000    666,7     400,0    250,0      200,0 

 

Calcular el valor del coeficiente de fugacidad g = f /p a 60 ºC y a 10, 20, 40 y 80 atm. 

 

4 ï 6. La presión de vapor del cloro líquido es 3,66 atm a 0º C y el volumen molar del vapor, bajo 

estas condiciones, es 6,01 L mol
 -1

. Calcular la fugacidad del cloro líquido a 0º C mediante el 

método aproximado. 

 

4 ï 7. La diferencia entre las energías libres molares del agua líquida y del vapor de agua a 110º C 

y 1 atm es 259,0 cal mol
-1
. Calcular la fugacidad del vapor de agua en esas condiciones suponiendo 

que se comporta según la ecuación p = RT/ (V - 0,14 L. mol 
-1
) 

 

4 ï 8. Sabiendo que para un componente i en una mezcla gaseosa 
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donde p es la presión total del sistema. Demostrar que, para una transformación isotérmica entre 

una presión p*  cercana a cero y una presión p, la variación de la fugacidad de ese gas viene dada 

por 

 

en la que  ci = p* i/p*   es la fracción molar del componente i. 

 

4 ï 9. Calcular la fugacidad del agua líquida a 100 ºC y 1 atm, sabiendo que el vapor de agua en 

equilibrio en esas condiciones tiene un volumen específico de 1675 dm
3
 kg

-1
. Calcule, asimismo, la 

variación de energía libre asociada a la condensación de 1 mol de vapor de agua en esas 

condiciones suponiendo fugacidad unitaria a dicha temperatura. Discuta la importancia de la 

magnitud del resultado. 

 

4 ï 10. Encontrar la relación entre la constante de equilibrio en función de las fugacidades y la 

constante de equilibrio en función de las actividades. 
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V. ENERGÍA LIBRE Y REACCIONES QUÍMICAS 

 

5 ï 1. Sistemas en equilibrio químico 

Un sistema se encuentra en equilibrio respecto de una transformación posible dada cuando, bajo 

las condiciones en que se observa y manteniéndose constantes las condiciones exteriores, no se 

verifica ningún cambio en el mismo. Dado que el equilibrio debe ser definido siempre respecto de 

una determinada modificación, estos se clasifican en equilibrios físicos y químicos según lo sean 

respecto a una modificación física o química. Los equilibrios químicos se refieren a la constancia de 

las concentraciones de distintas especies químicas que se encuentran en contacto en sistemas 

aislados. El equilibrio químico no debe considerarse un equilibrio estático. Si bien la 

Termodinámica no permite predecir con qué velocidad transcurren las reacciones químicas, ciertas 

consecuencias observadas al modificar las variables de estado de un sistema en equilibrio químico, 

permiten suponer que dicho estado se corresponde con un equilibrio dinámico en el cual la 

velocidad de la reacción directa es igual a la velocidad de la reacción inversa. El empleo de las 

funciones termodinámicas, especialmente de la energía libre, ha permitido esclarecer diversos 

problemas relativos al equilibrio químico y la variación de las concentraciones de las sustancias 

actuantes cuando se modifican las condiciones del equilibrio.  

 

5 ï 2. La constante de equilibrio 

Supongamos que se tiene un sistema cerrado en el cual se verifica una reacción general del tipo 

a A  + b B + ...   l  L  + m M  + ...         

Alcanzado el estado de equilibrio, a una temperatura y una presión exterior total dadas, este se 

caracterizará por una constancia de las concentraciones de todas las sustancias actuantes. 

Consideremos el caso en el que al producir una modificación infinitesimal en alguna de las 

variables de estado, se produce una modificación, también infinitesimal, en la composición del 

sistema que regenera el equilibrio y que restituye los valores de las variables de estado a los que el 

sistema tenía originalmente. En este caso podemos considerar que la reacción ha ocurrido a presión 

y temperatura constantes. Supongamos que esa transformación virtual ha ocurrido en el sentido de 

izquierda a derecha de la ecuación química. La variación de energía libre asociada a este proceso 

puede expresarse  
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                               dG P,T  = (mL dnL + mM  dnM +... )  ï (mA dnA + mB dnB +...)                                   (5 ï 1)     

En esta expresión mi representa el potencial químico del componente i y dni  la variación en el 

número de moles del componente i al pasar de un estado de equilibrio al otro. En la sección 1 - 6, 

hemos encontrado que la condición general de equilibrio para un sistema cerrado está dada por 

dGP,T = 0 

Por lo tanto, la expresión (5 ï 1) toma la forma 

                            (mL dnL + mM  dnM +...) - (mA dnA + mB dnB +...) = 0                             (5 ï 2)   

Como la reacción ocurre siempre en la relación dada por la ecuación química, las variaciones dni 

de las distintas sustancias actuantes son proporcionales a sus respectivos coeficientes 

estequiométricos, es decir dnA = k a, dnB = k b , ... , dnL = k l , dnM = km... Esto permite reescribir la 

(5 ï 2) como 

                                 ( l mL + mmM + ... )  -  ( amA  +  bmB  + ... )  =  0                               (5 ï 3) 

Observamos que el primer miembro de esta ecuación es la sumatoria de las energías libres 

parciales molares de los productos multiplicado cada uno de ellos por su respectivo coeficiente 

estequiométrico menos la sumatoria de las energías libres parciales molares de los reactantes 

multiplicado cada uno de ellos por su respectivo coeficiente estequiométrico. En resumen, es la 

energía libre de los productos menos la energía libre de los reactantes o, para ser más concisos, la 

variación de energía libre DG que acompaña a la reacción completa bajo las condiciones de 

equilibrio y por esa misma condición de equilibrio    

                                                             DG = 0                                                                  (5 ï 4)     

Tanto la (5 ï 3) como la (5 - 4) son las condiciones fundamentales del equilibro químico. 

En este capítulo hemos visto que el potencial químico de un componente en una mezcla se 

puede expresar mediante 

                                                                                                                 (4 ï 38)          

Esto nos permite escribir la (5 ï 3) de la forma 

[l (m
0
L + RTln aL) + m(m

0
M + RTln aM) +... ]  ï [ a(m

0
A + RTln aA) + b(m

0
B + RTlnaB) + ... ] = 0 

y 

                 (am
0
A  +  bm

0
B  +... ) ï  (l m

0
L + mm

0
M + ... )                                   (5 ï 5)  

ii alnRT+m=m
i

0

=
³³

³³

3

3
b

B

a

A

m

M

l

L

aa

aa
lnRT



Temas de Química Física 

78 
 

El segundo miembro de la (5 ï 5) es la variación de energía libre, cambiada de signo, que 

acompaña a la reacción completa en las condiciones estándar. Esto nos permite escribir 

               ï DG
0                                                                    

(5 ï 6)
 

Para una reacción determinada, DG
0
 es constante. Por lo tanto, a temperatura constante 

                                            constante = Ka                                                   (5 ï 7)                          

La (5 ï 7) es la expresión matemática de la llamada ley de equilibrio químico y suministra una 

relación sencilla entre las actividades de todas las sustancias actuantes cuando se alcanza el 

equilibrio en una reacción química. Esta expresión es válida tanto para equilibrios homogéneos 

como para equilibrios heterogéneos. En este último caso, es aplicable al sistema en su conjunto y no 

a cada fase por separado. La constante Ka recibe el nombre de constante de equilibrio en función de 

las actividades. Para cada reacción química, sus unidades dependen de la misma y de la forma en 

que se escribe la ecuación. Por ello, es de práctica dar únicamente su valor numérico, 

sobrentendiéndose  que tiene unidades. 

 

 5 ï 3. Equilibrios químicos en fase gaseosa 

Si todas las sustancias actuantes son gases, la reacción transcurre en un medio homogéneo. Las 

actividades de las mismas en el equilibrio pueden sustituirse  por las respectivas fugacidades con 

solo establecer como estado estándar de actividad unitaria el estado estándar de fugacidad unitaria, 

es decir, el comportamiento de gas ideal a la presión de 1 atm. De esta sustitución resulta 

                                                                                                                    (5 ï 8) 

Los factores fi representan las respectivas fugacidades. La constante Kf  se denomina constante 

de equilibrio en función de las fugacidades. 

   La fugacidad de cualquier sustancia actuante en el equilibrio puede expresarse en función de 

su presión parcial. De modo que la  (2 - 99) se puede transformar en  

                                                                                             (5 ï 9)    
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  5 ï 4. La aproximación de Lewis y Randall 

Para una mezcla de gases que se forme con aditividad exacta de volúmenes 

                                                                      f i = ci f ôi
    

                                                     (5 ï 10) 

f i representa la fugacidad del componente i en la mezcla, ci su fracción molar y fôi la fugacidad 

del componente puro. 

 En la sección 4 ï 3, hemos mencionado que para valores bajos o moderados de presión, la 

expresión 

 

se puede aproximar a  

 

y que, mediante esta aproximación, en 1917, Gilbert Newton Lewis y Merle Randall encontraron 

que para el oxígeno a 0ºC, aún a 50 atm los valores experimentales de fugacidad coincidían con los 

teóricos. Estos científicos obtuvieron buenos resultados para otros gases y en 1923 publicaron que  

esta aproximación es válida para todos los sistemas gaseosos formados por más de una sustancia 

en un rango de presiones que llegaba a 100 atm.  

En la práctica, la formación de una mezcla homogénea gaseosa (y también líquida) va 

acompañada por una variación de volumen, es decir, el volumen de la solución no es igual a la suma 

de los volúmenes de los componentes, a la misma presión y temperatura. Una solución gaseosa (y 

también líquida) que se forma con una aditividad exacta de los volúmenes de sus constituyentes se 

llama solución  ideal.  

La determinación de los valores reales de fugacidades demostraron que, para una gran variedad 

de sistemas gaseosos, la expresión (5 ï 10) es válida con un grado aceptable de precisión en 

mezclas gaseosas que ejercen presiones de hasta unas 100 atm. Esta aproximación, basada sobre la 

(4 ï 19) se conoce como aproximación o regla de Lewis y Randall. 

 

5 ï 5. Constante de equilibrio en función de las concentraciones 

Dado que muchas veces no se dispone de datos para el cálculo de coeficientes de fugacidad de 

gases en una mezcla gaseosa, se recurre a otro procedimiento para establecer la constante de 

equilibrio. Para ello se utiliza la regla de Lewis y Randall. Reemplazando las respectivas 

fugacidades en la constante de equilibrio (5 ï 8) que están dadas por pi gi, por su expresión (5 ï 10) 
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                                                                            (5 ï 11)  

En este caso empleamos el símbolo Kôf  en lugar de Kf  para explicitar que la (5 ï 11) se basa 

sobre una aproximación, lo que hace que Kôf  no sea estrictamente constante. 

Si se reemplaza la fugacidad de cada constituyente  puro f ôi  por gi p, la (5 ï 11) toma la forma 

                                                                                    (5 ï 12) 

donde Dn es igual a ( l + m + ... ) - (a + b + ...).  

 Los factores primero y tercero del segundo miembro de la (5 ï 12) se pueden determinar 

experimentalmente con relativa facilidad. Esto permite definir un coeficiente Kôp 

                                                                                           (5 ï 13) 

este coeficiente se suele llamar constante de equilibrio en función de las presiones. Nosotros 

preferimos llamarlo coeficiente de equilibrio en función de las presiones pues su valor es solamente 

constante en el caso en que no solo los componentes se comportan como gases ideales sino que, 

además, la solución sea ideal, en el sentido que en su formación los volúmenes sean estrictamente 

aditivos.  

Reemplazando KôP  en la (5 ï 12) 

 

y, haciendo 

                                           
1
                                                       (5 ï 14) 

se tiene   

                                                                                     (5 ï 15) 

Si todos los gases de la mezcla fuesen ideales, sus coeficientes de actividad serían unitarios y la 

función Jg también sería igual a 1; con lo que KôP sería igual a Kôf y el coeficiente de equilibrio en 

                                                 

1
 Las expresiones como la de este cociente, que relaciona magnitudes de manera similar a la que se encuentran en la 

constante de equilibrio las abreviaremos mediante  un símbolo JX   
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función de las presiones sería igual a la constante de equilibrio en función de las fugacidades. En 

este caso la (5 ï13) podría aplicarse en mezclas gaseosas en equilibrio a presiones de hasta unas 100 

atm. Si, además, la mezcla gaseosa es ideal KôP es constante a cualquier presión y temperatura. 

    

 

 

5 ï 6.  La ley de acción de masas 

La presión parcial de un gas ideal en una mezcla gaseosa viene dada por pi = ni RT/V. 

Recordando que ni / V es la concentración molar ci del componente i, pi = ci RT. Reemplazando 

estos valores en la (5 ï  9)  obtenemos 

                                                                                   (5 ï 16) 

La función      

                                                                                                       (5 ï 17) 

fue encontrada experimentalmente en 1867 por Cato Maximilian Guldberg y Peter Waage
2
 y 

enunciada como ley de  acción de masas ya que en esa época se llamaba masa activa a lo que hoy 

entendemos por concentración. Durante muchos años se supuso que su valor es constante para una 

reacción dada a una temperatura dada y a KôC
 
aún hoy se la llama constante de equilibrio en función 

de las concentraciones. Determinaciones precisas  demostraron que es sólo válida para soluciones 

gaseosas ideales o soluciones líquidas diluidas no conductoras de la electricidad. Reemplazando KôC 

en la (5 ï 16) se llega a  

                                                                                                             (5 ï 18)                                                                   

Como pi = ciRT se encuentra  

                                                                                                    (5 ï 19)     

que es la cl§sica relaci·n entre la ñconstanteò de equilibrio en funci·n de las presiones y la 

ñconstanteò de equilibrio en funci·n de las concentraciones que se estudia en los cursos de Qu²mica 

General. Resulta obvio que si la reacción química transcurre sin variación de volumen, es decir, si 

el número de moles de reactantes es igual al número de moles de productos, Dn es igual a cero y KôP 

es igual a KôC. 

                                                 

2
 Encontraron que es aplicable para soluciones diluidas. Ver Katz, M., (2016): Temas de Historia de la Química, 

AQA, Buenos Ares, pp. 346 ï 350. 
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En términos rigurosos, la constante de equilibrio viene dada por Ka de la ecuación (5 ï 7). 

Recordemos que la actividad ai de un constituyente es proporcional a su concentración ci y que el 

factor de proporcionalidad es el coeficiente de actividad gi. De esta manera se puede establecer la 

relación 

                                                                                                          (5 ï 20)   

 

 

5 ï 7. Equilibrios químicos en sistemas homogéneos líquidos 

 

Cuando la reacción tiene lugar en un medio líquido homogéneo, se suele tomar como estado 

estándar de actividad unitaria, la actividad de cada sustancia pura al estado líquido a la temperatura 

de la reacción y a la presión de 1 atm. De esta manera, la actividad de cada constituyente en el 

equilibrio se hace igual a su fracción molar por el respectivo coeficiente de actividad. Esto es 

                                                                                                                              (5 ï 20)                                                                               

de modo que la constante de equilibrio (5 ï 7) toma la forma   

                                                                              (5 ï 21)                                                         

si hacemos 

                                                                                                            (5 ï 22)   

que se conoce como constante de equilibrio en función de las fracciones molares y que es 

aproximadamente constante 

                                                                                                                        (5 ï 23)                                                                                 

En muchos casos Jgc  no difiere demasiado de la unidad y puede utilizarse Kc  en lugar de Ka. 

 

 5 ï 8. Equilibrios químicos en solución diluida 

Un elevado número de reacciones químicas se llevan a cabo en solución diluida donde los 

constituyentes que alcanzan el equilibrio están disueltos en un solvente inerte.  

 Supongamos que alcanzado el equilibrio en solución diluida, en la misma se encuentran nA 

moles del constituyente A, nB moles del constituyente B, ... , nL moles del constituyente L, nM moles 
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del constituyente M, ..., todos disueltos en nS moles del solvente S. Sea V el volumen de la 

solución. 

La fracción molar ci  de cualquier componente i será 

                                                                                                   (5 ï 24)                                                                                

la concentración molar de cada constituyente de la solución (número de moles o masas fórmula - 

gramo por litro de solución) se expresará 

                                                                                                           (5 ï 25)                                                                             

y si llamamos MA , MB, ... ,ML, MM ,... , a las masas molares (o masas fórmula - gramo) de los 

constituyentes y MS a la masa molar del solvente, la masa de la solución será 

                                                                                                              (5 ï 26)                                                                 

Para obtener el volumen de la solución en litros, dividimos la masa  en gramos de la solución 

por su densidad (d). Esto nos da el volumen en cm
3
 que al multiplicarlo por 1000 nos lo da en litros. 

Por lo tanto 

                                                                                               (5 ï 27)                                            

Obtenido el volumen, podemos expresar la concentración ci  del componente i como 

                                                                                          (5 ï 28)                                             

combinando esta ecuación con la (5 ï 24) 

                                                                                                     (5 ï 29)                                                                

Esta es la expresión más general que da la fracción molar de un componente en una solución con 

la concentración molar del mismo. 
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En el caso de soluciones diluidas se puede hacer una simplificación. Dado que este caso el 

número de moles de solvente es mucho mayor que el de las sustancias actuantes disueltas se puede 

aproximar considerando 

                                                                                         (5 ï 30)                                                                      

y 

                                                                                      (5 ï 35)                                           

con lo que la ecuación (5 ï 29) se reduce a 

                                                                                                           (5 ï 36)                                                               

Siendo la solución diluida, su densidad d no diferirá mucho de la densidad del solvente puro dS. 

Como a una temperatura dada, la densidad del solvente puro es una constante, MS / (1000 dS) es 

constante. Esto nos muestra que en una solución diluida la fracción molar de un soluto es 

aproximadamente proporcional a su concentración molar. Sobre esta base, se puede modificar la 

ecuación (5 ï 21), que da la constante de equilibrio en función de las fracciones molares. Si la 

solución es diluida (y es no conductora de la electricidad) la función de los coeficientes de actividad 

se puede tomar como igual a 1 e introduciendo la relación entre fracciones molares y 

concentraciones molares de la (5 ï  36) se llega a 

                                                                                            (5 ï 37)                                               

o 

                                                                                         (5 ï 38)                                             

 

5 ï 9. Equilibrios químicos en sistemas heterogéneos 

Los equilibrios químicos heterogéneos más comunes son los que se verifican entre una fase 

gaseosa y fases sólidas o aquellos que involucran una solución líquida en equilibrio con sólidos.  

Si bien en todos los casos se puede aplicar la constante (5 ï 7)  los cálculos se simplifican 

enormemente gracias a una convención que se adopta universalmente. Según esta convención  
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La actividad de una sustancia pura al estado sólido o líquido es unitaria a la presión de 1 

atm. 

La ventaja de adoptar esta convención radica en que se puede omitir el factor correspondiente 

en la expresión de la constante de equilibrio. A presiones distintas de 1 atm, las actividades de 

sólidos o líquidos puros son constantes pero sus valores no son unitarios. 

 

5 ï 10. Variación de energía libre asociada a una reacción química 

Consideremos una vez más la reacción general  

a A  + b B + ...  l  L  + m M  + ... 

Para cualquier mezcla de a moles de A, b moles de B, ..., la energía libre de estos reactantes - a 

una temperatura, presión y composición constantes - viene dada por       

GP,T,N   (reactantes) = amA + bmB + ... 

y para una mezcla de l  moles de L, m moles de M, ..., la energía libre de estos productos a una 

temperatura, presión y composición constantes viene dada por 

GP,T,N
  
  (productos)  = l mL + mmM + ... 

Las expresiones anteriores son aplicables a un sistema de reactantes y productos a cualesquiera 

concentraciones arbitrarias - que no tienen que ser las concentraciones de equilibrio. La variación 

de energía libre que acompaña a la reacción, a una temperatura y presión determinadas estará dada 

por 

DGP,T = GP,T,N
  
  (productos) - GP,T,N   (reactantes) 

por lo tanto 

                          DGP,T = ( l mL + mmM + ...)  - (amA + bmB + ...)                                (5 ï 39)     

como el potencial químico de cualquier componente está dado por     

 

resulta 

                                                                          (5 ï 40)                                                

donde las actividades son valores arbitrarios cualesquiera. 
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    Como ya hemos visto al tratar las ecuaciones (5 ï 6) y  (5 ï 7) 

 

de modo que la (5 ï 40) se puede escribir 

                                                           (5 ï 41)                                             

El cociente del segundo término de la (5 ï 41) relaciona actividades arbitrarias  de reactantes y 

productos y no necesariamente las unitarias o las del equilibrio. Por ello lo designaremos con Ja. 

                                      DGP,T = - RT ln Ka  + RT ln Ja                                              (5 ï 42)  

 La expresión (5 ï 42) se conoce históricamente como isoterma de reacción y fue deducida 

originalmente por Jacobus Henricus vanôt Hoff en 1886, quien obtuvo el primer Premio Nobel de 

Química en 1901 por sus trabajos sobre Termodinámica. La isoterma de reacción da la variación de 

energía libre que acompaña a la transformación de reactantes, a actividades (o concentraciones) 

arbitrarias cualesquiera, en productos a actividades (o concentraciones) arbitrarias cualesquiera.  

Resulta obvio que, si las concentraciones arbitrarias se eligen de modo que coincidan con las del 

estado de equilibrio, Ja es igual a Ka y DGP,T es igual a cero. 

La (5 ï 42) suministra un criterio rápido para determinar o no la ocurrencia de una reacción. Si 

se la escribe 

DG P,T = RT ln (Ja / Ka ) 

y Ja es menor que Ka, el segundo miembro es negativo, lo que indica que la reacción ocurre 

espontáneamente. Si en cambio Ja es mayor que Ka, DGP,T  es mayor que cero y la reacción no 

ocurre espontáneamente en esas condiciones. 

 

5 ï 11. Energía libre estándar de reacción 

La variación de la energía libre estándar de reacción DG
0
 es la variación de energía libre 

asociada a una transformación química que transcurre en condiciones tales que cada una de las 

sustancias actuantes están en sus estados estándar. Si la reacción ocurre en fase gaseosa, los estados 

estándar de reactantes y productos son los de comportamiento ideal a la presión parcial de 1 atm. 

También hemos visto que la actividad de las sustancias puras al estado sólido o líquido se toma 

como igual a uno. Para transformaciones químicas se toma como estado estándar el que se verifica a 

25 ºC y 1 bar. 
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La Termodinámica clásica, no suministra ninguna derivación que permita determinar los valores 

absolutos de energía libre3, pero esto no es realmente importante pues para la resolución de los 

problemas termodinámicos lo que interesa es la variación de energía libre y no los valores 

absolutos. De manera que si le asignamos un valor arbitrario de energía libre estándar a 

determinadas sustancias, midiendo experimentalmente las variaciones de energía libre podemos 

asignarle valores en otros estados. Sobre la base de que, mediante la Termodinámica Clásica, no se 

puede determinar el valor absoluto de energía libre estándar a una sustancia se recurre a la siguiente 

convención: 

Las energías libres de todas las sustancias simples en sus estados estándar son nulas a 

cualquier temperatura 

Para las sustancias simples sólidas y líquidas, los estados estándar son sus formas más estables a 

25 ºC y 1 bar. Para las sustancias simples que en esas condiciones son gases, se toma como estado 

estándar el de comportamiento ideal a 1 bar de presión, es decir, a fugacidad unitaria.  

Sobre la base de esta convención, la energía libre estándar de una sustancia compuesta será igual a 

su energía libre estándar de formación, esto es, a la variación de energía libre que acompaña a la 

formación de 1 mol (o una masa fórmula-gramo) a partir de las respectivas sustancias simples, 

estando todas ellas en sus respectivos estados estándar. Así para la formación de vapor de agua a 25 

ºC 

              H2 (g , 1 atm)  + ½ O2 (g , 1 atm)    H2O (g , 1 atm);   DG
0
298, 1 atm =  - 228,7 kJ 

siendo las fugacidades en los estados estándar de los gases unitarias, la energía libre estándar de 

formación del vapor de agua a 25 ºC es menor en 228,7 kJ que la suma de las energías libres 

estándar de 1 mol de hidrógeno y medio mol de oxígeno en sus respectivos estados estándar a esa 

temperatura. 

                            DG
0
298, 1bar = G

0
(H2O,g) ï [G

0
(H2, 1bar) +½ G

0
(O2, 1 bar)] =  - 228,7 kJ 

Pero como, por convención, G
0
(H2,1 bar) = 0 y G

0
(O2, 1 bar) = 0, la energía libre estándar de 1 mol 

de  vapor de agua será igual a su energía libre estándar de formación a partir de sus respectivas 

sustancias simples. 

Esta forma de calcular energías libres estándar de sustancias compuestas tiene enorme 

importancia, ya que si se tabulan las energías libres estándar de formación de una gran variedad de 

sustancias compuestas pueden estimarse las energías libres de reacción de manera análoga a la que 

hemos descrito para los calores de reacción. 

                                                 

3
 En cambio, la Termodinámica estadística, con el auxilio de la Mecánica Cuántica, permite estimar como se 

distribuye la energía libre entre un conjunto de partículas últimas (moléculas, átomos, iones) indistinguibles, lo que 

posibilita la asignación de un valor absoluto de esa variable termodinámica a un conjunto macroscópico de tales 

partículas. 



Temas de Química Física 

88 
 

En la Tabla de la Figura 5 ï 1, se dan las energías libres estándar de algunas sustancias 

compuestas, en kJ/mol y a 25º C. 

El hecho de que la energía libre sea una función de estado permite que se calcule su variación en 

una determinada modificación suponiendo que ocurre mediante una transformación en la que se 

conocen sus variaciones. Así, ejemplo, si se desea calcular la variación de energía libre estándar que 

acompaña a la siguiente reacción: 

            Hg2 Cl2 (s, 1 bar) + Cl2 (g, 1 bar)   2  HgCl2 (s , 1 bar)                         (5 ï 43) 

 Se puede utilizar el siguiente esquema 

                     2 Hg (l, 1bar) + Cl2 (g, 1bar)   Hg2Cl2 (s, 1bar);   DG
0
298 =- ï 210,5 kJ 

Hg (l, 1bar) + Cl2 (g, 1bar)   HgCl2 (s, 1bar);  DG
0
298 = - 176,6 kJ 

y la variación de energía libre que acompaña a la reacción (2 - 131) será 

2 × (ï 176,6) - [ï 210,5  + 0] = ï 142,7 kJ 

De esta manera se puede operar con ecuaciones químicas como si fueran ecuaciones 

algebraicas. La evaluación de energías libres estándar de reacción y el conocimiento de la  

dependencia de la energía libre con la temperatura y la presión, permite el cálculo de energías libres 

en otras condiciones. Conocida la energía libre de reacción en determinadas condiciones de  presión 

y temperatura se pueden calcular constantes de equilibrio en esas condiciones mediante las 

expresiones (5 ï 41) o  (5 ï 42). 

De esta manera se puede no sólo predecir la ocurrencia o no de una reacción en determinadas 

condiciones sino además determinar a priori las actividades de las sustancias actuantes en esas 

condiciones. 

Si bien hemos dado un ejemplo de la utilización de energías libres estándar para una 

modificación química, el procedimiento descrito es válido también para modificaciones físicas. Así 

por ejemplo, a partir de los datos de la Tabla de la Figura 5 ï 2 puede estimarse que para 

 H2O (l, 1bar)   H2O (g, 1bar)    ; DG
0
298 = 2,06 Kcal 

 

5 ï 12.  Energía libre y procesos espontáneos 

La isoterma de reacción  (5 ï 42) tiene una importancia fundamental para predecir si una 

transformación química puede ocurrir o no en determinadas condiciones. En efecto, para que un 

proceso ocurra espontáneamente deberá estar acompañado por una disminución de la energía libre, 

esto es, DGp,T < 0. 
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Si bajo las condiciones que se establecen DGp,T es mayor que cero la reacción no ocurrirá. Por lo 

tanto, deberán elegirse las condiciones apropiadas para que el valor de DGp,T sea negativo. Si 

observamos la ecuación (5 ï 42)  

         DGP,T = - RT ln Ka  + RT ln Ja                                        (5 ï 42)                          

Notamos que el valor de DGp,T depende de los valores relativos de Ka y Ja. Sólo en el caso en 

que Ja sea menor que Ka, DGp,T será negativo. Por lo tanto habrá que variar las actividades 

arbitrarias de las sustancias actuantes para lograr ese resultado. Esto se puede lograr disminuyendo 

las actividades de los productos, aumentando las actividades de los reactantes o ambas cosas a la 

vez. Otra manera de lograr que DGp,T sea negativa consiste en variar la temperatura de manera que 

aumente Ka  y, sin alterar el valor  de Ja, lograr que esta última sea menor que Ka.  

Sustancia DGºf Sustancia DGºf Sustancia DGºf 

AgCl(s) ï109,79 CH3COOH(l) ï389,9 NO(g) +88,55 

AgNO3(s) ï33,4 CO(NH2)2(s) ï196,82 NO2 (g) +51,31 

As2O3(s) ï576,1 NH2CH2COOH(s) ï335,10 N2O4 (g) +97,89 

CaO (s) ï604,03 FeCl3(s) ï334,05 Na2CO3(s) ï1049,3 

CO(g) ï137,17 Fe2O3(s) ï970,84 NaCl(s) ï384,14 

CO2 (g) ï394,36 H2O (l) ï237,13 NaOH (s) ï379,49 

CuO (s) ï129,7 H2O (g) ï228,57 PCl3(l) ï272,3 

CS2(l) 64,60 H2O2 (l) ï120,35 P4O10(s) ï2697,0 

CH4(g) ï50,72 HF(g) ï133,05 PbCl2(s) ï314,1 

C2H4(g) +68,15 HCl (g) ï95,30 PbO2(s) ï217,3 

C2H6 (g) ï32,82 HBr( g) ï53,45 PbS (s) ï98.7 

C3H8(g) ï23,47 HI (g) +1,70 PbSO4(s) ï667,34 

n-C4H10(g) ï124,73 HNO3(l) ï84,14 SO2(g) ï300,19 

C6H6(l) +124,3 H2S(g) ï33,56 SO3 (g) ï371,06 

CH3OH (l) ï166,27 H2SO4(l) ï690,1 Sb2O3(s) ï623,4 

H2CO(g) ï112,97 HgCl2(s) ï176,6 SnO(s) ï251,9 

HCO.OH( l) ï361,41 Hg2Cl2(s) ï210,5 SnO2(s) ï515,8 

CH3CH.O(l) ï128,20 KCl (s) ï409,14 TiO 2(s) ï1434,2 

CH3CH2OH(l) ï174,78 NH3(g) ï16,45 ZnO(s) ï320,5 

CH3CH2OH(g) ï168,57 NH4Cl(s) ï202,87 ZnS(s) ï180,74 

Figura 5 ï 1. Energías libres estándar de algunas sustancias (en kJ/mol y a 25º C). 

El concepto de energía libre estándar de reacción que analizamos en el párrafo anterior tiene un 

significado análogo al que acabamos de describir. Si para una transformación dada DG
0
 < 0 la 

transformación, con todas las sustancias actuantes en sus estados estándar, tendrá lugar 

espontáneamente. Si, en cambio, DG
0
 es positivo, la misma no podrá verificarse en esas 

condiciones. 

De esta manera encontramos que la Termodinámica suministra un criterio sencillo referido a las 

condiciones que determinan la dirección del cambio químico y le corresponde a Jacobus Henricus 

vanôt Hoff el mérito de haberlo explicitado en 1883. 
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5 ï 13. Variación de la constante de equilibrio con la presión 

La ecuación (5 ï 6) puede escribirse 

                                                                                         (5 ï 44)  

si se deriva respecto de la presión total p a temperatura constante 

 

pero como los estados estándar se definen de manera que sean independientes de la presión la 

derivada de DG
0
 respecto de la presión es cero y  

                                                                                                   (5 ï 45)                                                       

Esto implica que 

  Para una transformación dada, la constante de equilibrio  es independiente de la presión 

El hecho de que la constante de equilibrio sea independiente de la presión no significa que las 

concentraciones de las sustancias actuantes sean indiferentes ante la variación de la presión exterior, 

y esto es particularmente notable en aquellas reacciones químicas en que algunas o todas las 

sustancias actuantes son gases y la reacción va acompañada por una variación de volumen. Así, por 

ejemplo, para la reacción 

 2 NO2 (g)     N2O4 (g) 

que va acompañada por una contracción de volumen, si la presión total no es muy  elevada, 

digamos inferior a 20 atm, la constante de equilibrio puede escribirse, de acuerdo con la ecuación (5 

ï 13)  

 

en este caso, Dn = ï 1, lo que implica que un aumento en la presión total del sistema debe ir 

acompañado por un incremento en la fracción molar del producto y una disminución en la fracción 

molar del reactante. De esta manera, el segundo miembro permanecerá constante. 
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5 ï 14.  Variación de la constante de equilibrio con la temperatura 

Para estimar la variación de la constante de equilibrio con la temperatura basta derivar la (5 ï 

44) respecto de la temperatura  

 

donde se omite el símbolo de derivada parcial debido a que DG
0
  es independiente de la presión. 

Recordando la expresión de la ecuación de Gibbs - Helmholtz 

 

podemos escribir 

                                                                                           (5 ï 46)                                                       

y 

                                                                                       (5 ï 47)                                                       

donde DH
0
 es el calor estándar de reacción, es decir, para la reacción general 

a A  + b B + é  l  L  + m M  + ... 

DH
0
 = [l H

0
L + m H

0
M +...] - [a H

0
A + b H

0
B + ...] 

La expresión (5 ï 47) se llama ecuaci·n de vanôt Hoff debido a que fue este científico quien hizo 

por primera vez su deducción rigurosa. De acuerdo con la forma de expresar la constante (en 

función de actividades, fracciones molares, fugacidades) o de los coeficientes aproximados que 

hemos comentado al principio del cap²tulo, la ecuaci·n de vanôt Hoff adopta distintas formas. 

 

5 ï 15.  Reacciones en sistemas heterogéneos. Influencia de la temperatura. 

Las ecuaciones que hemos expuesto para sistemas homogéneos son también válidas para los 

sistemas heterogéneos.  Los calores de reacción se refieren a  reacciones completas. Debe tenerse 

presente que en el caso de que en la fase sólida se encuentren presentes sustancias puras, su 

actividad es, por definición, unitaria. Para el caso de una reacción del tipo 

NaHCO3 (s)     NaOH(s) + CO2 (g, 1 bar) 
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siendo la actividad de los sólidos unitaria, la constante de equilibrio Kf  es igual a la fugacidad del 

dióxido de carbono en equilibrio con los sólidos bajo una presión total de 1 bar. Sin embargo, en la 

práctica se determina la presión parcial del CO2 y se calcula Kôp. La variación de la presión parcial 

con la temperatura, viene dada en este caso por 

 

donde no se utiliza el superíndice cero, pues la reacción se lleva a cabo a una presión parcial 

cualquiera que puede ser distinta de 1 bar. 

Para el caso de equilibrios físicos como la vaporización, si la presión de vapor es 1 bar  la (5 ï 

47) puede escribirse 

                                                                                      (5 ï 48)                                              

Mediante las suposiciones de que el vapor se comporta como ideal y que la actividad del líquido 

es unitaria se puede reemplazar la fugacidad por la presión parcial y se obtiene 

                                                                                                                (3 ï 16)                                                  

que es la ecuación de Clausius ï Clapeyron. 

 

5 ï 16. Integraci·n de la ecuaci·n de vanôt Hoff 

Para intervalos pequeños de temperaturas DH
0
 puede suponerse constante y la integración de la 

ecuaci·n de vanôt Hoff nos lleva a una expresión del tipo 

                                                                                    (5 ï 49)                                              

cuya representación gráfica en un diagrama  de ln Ka = f(1/T) debe dar una recta de pendiente 

negativa. Si se integra entre dos valores T1 y T2 

                                                                                                    (5 ï 50)                 

Mediante esta ecuación se puede calcular el calor de reacción medio entre estas dos 

temperaturas si se conocen las constantes de equilibrio a las mismas. También, si se conoce la 

constante de equilibrio a una temperatura dada y el calor de reacción, se puede calcular el calor de 
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reacción a otra temperatura, lo suficientemente próxima como para considerar que DH
0
 es 

constante.   

Dado que los calores de reacción varían con la temperatura, los valores obtenidos mediante la 

ecuación (5 ï 49) o la (5 ï 50) son aproximados. Sin embargo, las entalpías estándar se pueden 

expresar como funciones de la temperatura del tipo 

                    DH
0
 = DH

0
0 +  DaT + ½ DbT

2
 + 

1
/3 DgT

3
 + ...                             (5 ï 51) 

donde Da, Db, Dg, ..., se deducen de las capacidades caloríficas de las sustancias actuantes y su 

variación con la temperatura. Reemplazando esta expresión en la (5 ï 47) 

                                                                          (5 ï 52)                                            

cuya integración da 

                                                       (5 ï 53)        

donde usamos el símbolo K para la constante de equilibrio que se puede expresar en función de las 

fugacidades, actividades o fracciones molares según el caso. G es la constante de integración.     

A partir del conocimiento de la dependencia de las capacidades caloríficas a presión constante 

con la temperatura pueden evaluarse  Da, Db, Dg, ..., y DH
0
0. Si se conoce el valor de la constante 

de equilibrio K a una temperatura se puede calcular el valor de la constante de integración G.  

 

5 ï 17. Variación de la energía libre estándar con la temperatura 

Al multiplicar la ecuación (5 ï 53) por RT el resultado es - DG
0
. Por lo tanto 

            DG
0
 =DH

0
0 - DaT lnT - ½DbT

2
 - 

1
/6 DgT

3
 +...+ IT                           (5 ï 54) 

donde la constante I es igual a - GR. Esta es la expresión más general que da la dependencia de la 

energía libre con la temperatura. 

 

5 ï 18. Energía libre estándar y variación de entropía 

La energía libre estándar puede expresarse en función de la entalpía y la entropía mediante la 

expresión general 

                                              DG
0
 = DH

0
 - TDS

0           
                                             (5  ï 55)  
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Resulta obvio que si se disponen de datos de calores estándar y entropías estándar, puede 

evaluarse la energía libre estándar. La variación de entalpía es lo más fácil de medir. Si se conocen 

las entropías estándar de todas las sustancias actuantes se puede calcular la variación de entropía 

que acompaña al proceso y a partir de ello, calcular la variación de energía libre estándar. 

Recíprocamente, si se puede determinar la constante de equilibrio y el calor de reacción, puede 

calcularse DS
0
. 

 

5 ï 19. La síntesis del amoníaco 

Una aplicación práctica de lo estudiado más arriba lo constituye la síntesis del amoníaco 

' N2(g) + = H2(g)   NH3(g);  DH
0
298= - 11,03 kcal 

Observamos que la reacción es exotérmica.  Las variaciones de capacidades caloríficas de las 

sustancias actuantes con la temperatura  a 1 atm vienen dadas por 
4
 

 

                                         

                                             

  La entropía estándar del amoníaco a 298 K es 46,03 cal K
-1
 mol

-1
 
5
, la del nitrógeno es 45,77 

cal K
 -1

 mol
-1
 y la del hidrógeno es 31,21 cal K

-1
 mol

-1
.  Por lo tanto, la variación de entropía que 

acompaña a la síntesis del amoníaco será: 

DS
0
298 = S

0
298 (NH3)  ï ('S

0
298 (N2) + = S0

298 (H2) ) 

                                                = [ 46,03 ï ( ' 45,77 + = 31,21] cal K
-1
   

                                                  =  - 23,67 cal K
-1
    

Con estos datos podemos calcular que a 298 K y 1 atm 

DG
0
298 = DH

0
298 - T DS

0
298 

                                                              = [ - 11030 - 298 (ï 23.67) ] cal   

                                                              = ï 3976 cal 

                                                 

4
 SPENCER et al.  J.Am. Chem. Soc. 56, 2311 (1934). Valores aplicables entre 273 y 1400 K. 

5
 KELLEY, J . U.S. Bur. Mines Bull. 434 . (1941) 
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La constante de equilibrio a 298 K y 1 atm vendrá dada por 

 

y 

 

Este valor de la constante de equilibrio nos dice que el equilibrio es favorable a la formación de 

amoníaco.  Sin embargo, en condiciones estándar, la velocidad de la reacción es tan baja que no 

resulta económico realizarla.  Para aumentar la velocidad de reacción se recurre a un aumento de 

temperatura y para desplazar el equilibrio hacia la formación de amoníaco y se trabaja a presiones 

elevadas.       

Hemos visto que la dependencia de la constante de equilibrio con la temperatura puede 

expresarse mediante una ecuación del tipo 

                                                           (5 ï 52)                                         

 cuya integración entre 298 K y 723 K 

  

lo que da un valor para K723  K de 5,99 × 10
 -3

. Este valor es sensiblemente menor que la constante a 

298 K pero permite que la reacción transcurra a una velocidad económicamente rentable. Dado que 

la reacción transcurre con contracción de volumen, un incremento de presión producirá un 

desplazamiento de la posición de equilibrio hacia la formación de productos. Si se parte de una 

relación estequiométrica de 3 moles de hidrógeno por cada mol de nitrógeno, tendremos que en el 

equilibrio, la relación de fugacidades será 

 

si reemplazamos las fugacidades por las presiones parciales 

 

y la presión total p de la mezcla en el equilibrio, será igual a la suma de las presiones parciales de 

las sustancias actuantes. 
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si indicamos con x  a la presión parcial del amoníaco en el equilibrio 

    

y 

 

pues 

 

y 

 

a 723 K   K723 K  = 5,99 ×10 
-3
. Por lo tanto,  

 

 

y para  p = 500 atm 

 

Resolviendo la ecuación de segundo grado se encuentra para x un valor de 66,37 atm. Si la 

reacción fuese completa, al reducirse el volumen a la mitad, la presión también tendría que 

reducirse a la mitad. De modo que el rendimiento teórico solo alcanza al 26.55 %. En la práctica es 

de apenas el 50 %. Esto se debe a que hemos utilizado presiones parciales en lugar de fugacidades. 

Los estudios realizados por Larson y Dodge encontraron para Kf a 723 K y a 500 atm, un valor de 

6,56. 10 
ï3

. Si en lugar de trabajar a 500  atm el sistema operase a 900 atm (como en el Proceso 

Claude) el rendimiento teórico rondaría el 72 %. 
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Cuestionario 

 

5 ï 1. ¿Cuál es la expresión matemática de la ley del equilibrio químico? 

 

5 ï 2. Escriba la expresión de la constante de equilibrio en función de las fugacidades. 

 

5 ï 3. ¿Qué relación existe entre la constante de equilibrio de una reacción y la variación de 

energía libre asociada a la misma? 

 

5 ï 4. ¿Qué establece la regla de Lewis y Randall? 

 

5 ï 5. ¿Qué valor se le asigna a la actividad de una sustancia pura al estado sólido o líquido a la 

presión de 1 bar? 

 

5 ï 6. ¿Cómo define concentración molar de una especie química en una solución? 

 

5 ï 7. ¿Cuál es la expresión de la isoterma de reacci·n de vanôt Hoff? 

 

5 ï 8. ¿Qué valor toma la energía libre estándar de una sustancia simple? 

 

5 ï 9. Demostrar que la constante de equilibrio de una reacción es independiente de la presión? 

 

5 ï 10. Escriba la expresi·n de la ecuaci·n de vanôt Hoff para el equilibrio químico e intégrela 

para un intervalo T1 - T2 lo suficientemente amplio para tomar en consideración las variaciones de 

las entalpías estándar de las sustancias actuantes con la temperatura. 
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La lógica es un método sistemático para llegar a una conclusión errónea con 

entera confianza. 

Miguel Katz 

 

 Ejercicios y problemas 

 

 

5 ï 1. Encontrar la relación entre la constante de equilibrio en función de las fugacidades y la 

constante de equilibrio en función de las actividades. 

 

5 ï 2. En un recinto cerrado que se encuentra a 600 K transcurre la siguiente reacción 

 

NO2 (g)   NO (g) + ½ O2 (g) 

 

Alcanzado el equilibrio, la concentración de NO2 es 0,0146 M, la del NO es 0,00382 M y la del O2,  

0,00191 M. Calcular el valor de las constantes Kc y Kp para esa reacción suponiendo 

comportamiento ideal.  

 

5 ï 3. En un recipiente cerrado se introducen 2 moles de H2(g) y 2 moles de I2(g). Ambos gases 

reaccionan formando HI(g). La reacción transcurre a 730,75K.  Calcular la composición de 

equilibrio sabiendo que a esa temperatura Kc = 4,87 

 

5 ï 4. Se llena un recipiente con CH4(g) a 0º C y 1 atm. Al calentarlo a volumen constante 

hasta los 1000 ºC la presión se eleva inicialmente a 4,66 atm cumpliendo con la ley de Gay 

Lussac. Sin embargo, manteniendo constante esa temperatura la presión comienza a aumentar 

hasta alcanzar las 6,34 atm debido a la disociación del metano según 

 

CH4 (g)    C (s)  + 2 H2 (g) 

 

Calcular las constantes de equilibrio Kc y Kp para ese proceso suponiendo comportamiento ideal. 

 

5 ï 5. En un matraz de 1,000 L se colocan 4,166g (0,0200 moles) de PCl5 (s). se hace el vacío, 

se sella y se eleva su temperatura hasta los 480 K. El PCl5 se volatiliza y se disocia en un 46,19 

% dando PCl3 y Cl2. Calcular el desplazamiento del punto del equilibrio por el agregado de 

0,0100 moles de cloro a ese sistema y a esa temperatura. Suponer comportamiento ideal. 

 

5 ï 6. En un recipiente cerrado se introducen  un mol de ácido acético y un mol de alcohol 

etílico. Ambos líquidos reaccionan formando acetato de etilo y agua. La reacción transcurre a 

298 K. Calcular la composición de equilibrio sabiendo que a esa temperatura Kôc = 4,0. 

Suponiendo que Ka  es igual a Kôc calcular a) las concentraciones de las sustancias actuantes en 

el equilibrio y b) la variación de energía libre asociada a ese proceso. 
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5 ï 7. Cuando se lleva a cabo a 1 atm el proceso  

 

2CO2 (g)    2CO (g) + O2 (g) 

 

se descompone el 2,0 x 10 
-3 

% a 1000 K  y 1,27 % a 1400 K. Suponiendo que la variación de 

entalpía en ese rango de temperaturas es independiente de la temperatura, calcular la energía libre y 

la entropía estándar  para esa reacción a 1400 K 

 

5 ï 8. Utilizando los valores de la tabla de la Figura 2 - 6, calcular DG
0
298 para la reacción 

 

H2 (g, 1bar)  + Br2 (g, 1bar)    2 HBr (g, 1bar) 

 

Calcular la constante de equilibrio Kc a 1 atm y 298 K y la concentración de HBr en el equilibrio si 

se parte de concentraciones equimoleculares de H2 y Br2. 

 

5 ï 9.  El calor estándar de formación del benceno líquido a 298 K es 11,72 kcal/mol, su 

entropía estándar de formación es - 60,48 cal/ K mol. Calcular la energía libre estándar de 

formación a 25 ºC. 

 

5 ï 10. En un recipiente de acero inoxidable de 20 litros de capacidad, se colocan 0,500 moles 

de H2(g) y 0,500 moles de I2 (g) a 700 K. Sabiendo que para la reacción 

 

H2 (g) + I2 (g)      2 HI (g) 

 

Kôc = 54,3 (a esa temperatura) Calcular  

 

a.   Las concentraciones de las sustancias actuantes en el equilibrio. 

b.   Las presiones parciales de esas sustancias suponiendo comportamiento ideal 

c.   La variación de energía libre asociada a ese proceso suponiendo que Ka = Kôc 
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VI. TERMODINÁMICA DE SOLUCIONES 

 

 

6 ï 1.  Soluciones de no electrolitos 

Es muy común dividir el estudio de las propiedades termodinámicas de las soluciones según se 

trate de soluciones de electrolitos (aquellas que permiten la conducción de la corriente eléctrica con 

transporte de materia) o de soluciones de no electrolitos (aquellas que no permiten el pasaje de 

corriente eléctrica). Comenzaremos recordando algunos conceptos referidos a las soluciones para 

luego dedicarnos al estudio de las propiedades termodinámicas de las mismas.  

    Una solución es un sistema homogéneo formado por dos o más especies químicas. Las 

soluciones formadas por dos sustancias se llaman ñbinariasò, las formadas por tres, ñternariasò, etc. 

Las soluciones pueden ser sólidas, líquidas o gaseosas. Generalmente el componente que se 

encuentra en mayor proporción se llama solvente, mientras que los demás se llaman solutos. Si bien 

esta diferenciación es artificiosa y carece de fundamento, es de práctica común hacerla y nosotros la 

respetaremos.  

 

6 ï 2. Ley de Raoult 

Desde fines del siglo XVIII se sabía que al disolver un 

soluto no volátil en un líquido, la presión de vapor del líquido 

desciende. Los primeros estudios cuantitativos sobre este 

descenso fueron realizados por Berthollet en 1803 pero la 

relación cuantitativa entre dicho descenso y la concentración 

de soluto fue encontrada experimentalmente por François 

Marie Raoult en 1887.  

Sea p
Ð 

la presión de vapor del solvente puro a una 

determinada temperatura y p la presión de vapor de una 

solución binaria que contiene n1 moles de solvente y n2 moles 

de soluto a la misma temperatura. Luego de múltiples experimentos Raoult encontró que 

 
C. L. Berthollet (1748 ï 1822) 
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                                                                (6 ï 1) 

   El primer miembro de la (6 ï 1) es el descenso relativo de la 

presión de vapor, el segundo es la fracción molar del soluto en la 

solución (c2). De modo que la (6 ï 1) se puede escribir 

                                                                       (6 - 2) 

Por ello la Ley de Raoult se expresa 

El descenso relativo de la presión de vapor de una solución es 

igual a la fracción molar del soluto.  

La  (6 ï 2) se puede expresar 

                                                                                                                         (6  ï  3) 

pero como la suma de las fracciones molares de una solución es igual a la unidad y la solución que 

consideramos es binaria, el segundo miembro de la (6 ï 3) es la fracción molar del solvente, c1 , y 

podemos escribir  

                                                           p = p
Ð 
c1                                                                     (6  ï  4) 

Por ello la ley de Raoult se suele también enunciar: 

La presión de vapor de una solución es directamente proporcional a la fracción molar del 

solvente 

Como se observa en la (6 ï 4) la constante de proporcionalidad es la presión de vapor del 

solvente puro.     

 

6 ï 3. Soluciones ideales 

Se define una solución ideal como aquella que se forma con una aditividad exacta de los 

volúmenes de sus constituyentes. La teoría demuestra que tales soluciones cumplirían exactamente 

con  la ley de Raoult a cualquier concentración. Además, en la formación de una solución ideal el 

efecto térmico es nulo, es decir, la formación de una solución ideal no va acompañada de variación 

de entalpía. 
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F. M. Raoult (1830 ï 1901) 
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    Con rigor termodinámico debemos reemplazar en la  (6 ï 4) las presiones parciales por las 

respectivas fugacidades. Por lo tanto, para una solución binaria. 

                                                                   f = f
Ð
 c1                                                               (6 ï 5) 

 f es la fugacidad del solvente en la solución y f
 Ð

 es la fugacidad del solvente puro. 

   La (6 ï 5) se puede generalizar para soluciones formadas por más de un constituyente 

                                                          f i  = f i
Ð
 ci                                                                     (6 ï 6) 

 

 fi es la fugacidad del componente i en la solución, ci su fracción molar en la misma  y fi
0
 es la 

fugacidad del componente puro. 

La expresión (6 ï 6) se conoce como forma idealizada de la ley de Raoult 

Sobre la base de lo expuesto hasta aquí podemos dar la siguiente definición 

Llamamos solución ideal a aquella que cumple con la forma idealizada de la ley de Raoult a 

cualquier concentración, a cualquier presión y a cualquier temperatura 

    En realidad, muy pocas soluciones se comportan como ideales. La mayoría de las soluciones 

de no electrolitos cumplen con buena aproximación la ley de Raoult cuando son diluidas. 

 

6 ï 4.  Propiedades de las soluciones ideales 

Analicemos la formación de una solución ideal, diluida, por la disolución de una sustancia 

gaseosa en una sustancia líquida.  

En el capítulo anterior hemos visto que la variación de la fugacidad de una sustancia gaseosa  

pura con la temperatura, a presión constante, viene dada por la ecuación 

                                                                                                     (4 ï 25) 

donde H
M
 representa la entalpía molar del gas a la presión p y H

M
* es la entalpía molar del gas a 

una presión lo suficientemente baja como para considerar comportamiento ideal. 

Denotando con subíndice i a la sustancia gaseosa se tendrá 

                                                                                                                                                        
(6 ï 7) 
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Para la sustancia i disuelta, su entalpía será la entalpía parcial molar   

Indicando con fi
ö 
la fugacidad de la sustancia disuelta  

                                                                                                     (6 ï 8) 

Alcanzado el equilibrio a presión constante, la composición de la solución permanecerá constante. 

Dividiendo la (6 ï 8) por la (6  ï 7) 

                                                                                                      (6  ï 9) 

Esta expresión es válida para cualquier solución, cumpla o no con la ley de Raoult. Pero para 

una solución ideal, la ley de Raoult nos permite reemplazar por la fracción molar ci. Como 

la fracción molar de un constituyente de una solución de composición constante es independiente de 

la temperatura,  para una solución ideal,  

                                                                                                                                (6 ï 10) 

 

   Si la entalpía parcial molar de cualquier componente en una solución ideal es igual a la 

entalpía molar del mismo componente al estado puro, significa que al formarse una solución ideal 

no hay efecto térmico alguno.  

     Hemos encontrado que 

                                                                                                                  (4 ï26) 

haciendo un razonamiento similar al anterior, puede deducirse que 

                                                                                                (6 ï 11) 

También en este caso, para una solución ideal, el numerador del primer miembro es igual a la 

fracción molar del componente i en la fase vapor. Como la fracción molar de cualquier componente 

en una solución de composición constante es independiente de la presión, resulta que 
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es decir, el volumen parcial molar de cualquier componente de una solución ideal es igual al 

volumen molar del componente puro. De aquí deducimos que las soluciones ideales se forman con 

una aditividad exacta de los volúmenes de sus constituyentes 

 

6 ï 5.  La ecuación de Duhem - Margules 

En 1895, Max Margules publicó un trabajo1 basado sobre la 

ecuación de Gibbs - Duhem que permtía establecer las 

desviaciones posibles de una solución binaria respecto del 

comportamiento de la ley de Raoult   

Para un sistema de varios componentes, su energía libre será 

una cierta función de la presión, la temperatura y la composición. 

En símbolos 

G = f(p, T, n1, n2, ...ni, ...) 

La forma más general para expresar una variación infinitesimal 

de G es 

dG =  

Si la transformación infinitesimal ocurre a presión y temperatura constantes, dp = dT = 0 y 

                                               dGp,T =                                      (6 ï 12) 

cuya integración para un sistema de composición definida dará 

                                                 Gp,T =                                           (6 ï 13) 

Si se considera que la composición de ese sistema puede variar aún a presión y temperatura 

constante, al diferenciar la (6 ï 13), resulta 

            dGp,T = n1dm1 + m1dn1 + n2dm2 + m2dn2 + ··· + nidmi + midni + ··· = 

                     = (n1dm1 + n2dm2 + ··· + nidmi + ··· ) + (m1dn1 + m2dn2 + ··· + midni + ···)       (6 ï 14) 

 

                                                 

1
 Margules, Max (1895). "Über die Zusammensetzung der gesättigten Dämpfe von Misschungen". Sitzungsberichte 

der Kaiserliche Akadamie der Wissenschaften Wien Mathematisch-Naturwissenschaftliche Klasse II. 104: 1243ï1278 
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Max Margules (1856 ï 1920) 
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Comparando la (6 ï 14) con la  (6 ï 12) resulta evidente que, para un sistema de composición 

constante 

                                   n1dm1 + n2dm2 + ··· + nidmi + ··· =                            (6 ï 15) 

En particular, si se trata de una solución binaria de composición constante que evoluciona a 

presión y temperatura constantes 

                                                             n1 dm1 + n2 dm2 = 0                                                (6  ï 16) 

dividiendo ambos miembros por n1 + n2 

 

o, lo que es lo mismo 

                                                                                                                    (6  ï 17) 

El potencial químico de cualquier constituyente en una solución depende de la presión total, de 

la temperatura y de la composición. De modo que para un cambio infinitesimal de composición a 

presión y temperatura constante, para cualquier constituyente i se puede escribir 

 

y la (6 ï17) toma la forma 

                                                                             (6  ï 18) 

y 

                                                                                 (6 ï 19) 

  Dado que la suma de las fracciones molares de todos los constituyentes es igual a la unidad, 

resulta, para este sistema binario 

                                                            dc1 + dc2 = 0 

o, lo que es lo mismo 

                                                       dc1 =  ï dc2 
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lo que permite transformar la (6 ï 19) en 

                                                                                   (6  ï 20)   

   La ecuación (6 ï 20) es otra forma de expresar la ecuación de Gibbs - Duhem. 

   En la Sección 3 ï 13 del Capítulo 3, hemos visto que en un sistema en equilibrio el potencial 

químico de un constituyente debe tener el mismo valor en todas las fases. Por lo tanto, para todas 

las fases será válida la expresión 

                                                                                                         (4 ï 36) 

donde fi  es tanto la fugacidad del componente en la fase líquida como en la fase vapor con la 

que está en equilibrio a la temperatura constante T y mi* es una constante característica de la 

sustancia. Por lo tanto, para una transformación infinitesimal  a temperatura constante,  

                                                                                                               (6  ï 21) 

Reemplazando los valores de la (6 ï20) 

                                                                                          (6 ï 22) 

La ecuación (6 ï 22) se conoce como ecuación de Duhem ï Margules. Esta ecuación se basa 

exclusivamente en consideraciones termodinámicas y es aplicable a cualquier solución líquida de 

dos componentes con independencia de si la solución es ideal o de si la  fase vapor se comporta o 

no como gas ideal.  

   Cuando se puede considerar que el vapor se comporta como gas ideal, se recurre a una forma 

aproximada de la ecuación de Duhem - Margules en la que se reemplazan las fugacidades de los 

componentes por las respectivas presiones parciales en el vapor. Esta expresión aproximada es 

                                                                                        (6  ï 23) 

 

6  ï  6.  Aplicación de la ley de Raoult a los componentes de una solución ideal 

 La ecuación de Duhem ï Margules permite determinar que si la ley de Raoult es aplicable a un 

componente de una solución binaria es aplicable también al otro. Si, por ejemplo, es válida para el 

componente 1 
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f1  = f1
Ð
 c1 

Siendo f1
Ð
 una constante para una presión total y temperatura dadas 

d ln f1  = d ln c1
 

y 

                                                                  1                                                     (6  ï 24) 

                                                                               

Comparando la (6  ï 24) con la (6 ï 22) se encuentra 

 

                                                                   1                                                    (6  ï 25) 

cuya integración nos lleva a 

   f2  = f2
Ð
 c2 

ya que f2 se hace igual a f2
Ð
 cuando la fracción molar c2 es igual a la unidad. Por lo tanto 

   Si la ley de Raoult es aplicable a un constituyente de una solución binaria líquida a cualquier 

composición, es también aplicable al otro 

 

6 ï 7.  Equilibrio líquido -vapor en una solución. 

Dado un sistema cerrado en el cual se ha disuelto una sustancia volátil no electrolito en un 

líquido. Manteniendo constante la temperatura del sistema, al cabo de un tiempo se habrá alcanzado 

el equilibrio entre la fase líquida y la fase vapor. 

Si para la fase vapor es aplicable la ley de Raoult, se puede calcular fácilmente su composición 

en el equilibrio con la fase líquida, ya que la fracción molar de cada constituyente es proporcional a 

su presión parcial. 

Sea cV1 a la fracción molar del solvente en la fase vapor y cV2 a la fracción molar del soluto en 

la misma fase. Suponiendo que el vapor se comporta como ideal y que es aplicable la ley de Raoult: 
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                                                                                                                   (6 ï 26)         

donde  es la presión de vapor del solvente puro y  la presión de vapor del soluto puro, ambas 

a la temperatura de la solución, mientras que p1 y p2 son las presiones parciales del solvente y del 

soluto en la fase vapor. 

La presión que ejerce el vapor sobre la fase líquida será p1 + p2. Representando a esa suma 

mediante p, se tendrá 

p = c1 p1
Ð
 + (1 ï c1 ) p2

Ð 

      = p2
Ð
 + c1 (p1

Ð
 ï  p2

Ð
) 

y 

                                                                                                          (6 ï 27) 

expresión que muestra que la presión total que ejerce vapor sobre la fase líquida, no es una función 

lineal de la fracción molar del solvente en el vapor. 

 

   Figura 6 ï 1. Curvas de presión de vapor de los componentes de una solución binaria líquida 

ideal. c1 = fracción molar del solvente en la fase líquida; c2 fracción molar del solvente en la fase 

vapor. 

   La representación gráfica de las expresiones (6 ï 27) permite determinar rápidamente la 

composición de la fase vapor en equilibrio con una fase líquida de composición dada  a una 

determinada temperatura. En el gráfico de  la Figura 6 ï 1 la recta punteada representa la presión de 
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vapor de la solución en función de la fracción molar del solvente en la fase líquida y la curva de 

trazo continuo representa la presión de vapor de la solución en función de la fracción molar del 

solvente en el vapor. Cuando la presión de vapor de la solución toma un valor p los puntos A y B 

representan las composiciones del líquido y el vapor, respectivamente, en el equilibrio. 

 

Ejemplo 6.1.  

A 30 ºC, las presiones de vapor del benceno y del tolueno son 118,2 y 36,7 torr 

respectivamente. Las sustancias tienen una estructura química tan parecida que las mezclas de 

ambas son prácticamente ideales, ¿qué composición en peso tiene una solución líquida cuya presión 

de vapor a 30 °C es de 80,0 torr? 

Solución:  

Utilizaremos el subíndice 1 para el benceno. La presión de vapor de la mezcla liquida es 

 

p = c1 p
Ð

1  + (1- c 1)p
Ð

2  =  118,2 c1 + 36,7(1 - c1) = 80,0 

de donde se deduce que 

c1 = 0,53 

A partir del conocimiento de la fracción molar del benceno, y sabiendo que las masas 

moleculares relativas del benceno y del tolueno son 78 y 92, se puede calcular el porcentaje en peso 

del benceno. Si se llama w1  a este porcentaje  

                                           w1 = 100c1 M1 / ( c1 M1  + c2 M2 ) = 

                                               =  0,53 × 78 / (0,53 × 78 + 0,47 × 92) = 

                                               = 49 %. 

 

 

6 ï 8.  Variación de la composición de una solución ideal con la temperatura 

Al variar la temperatura, se modifican las composiciones de equilibrio de las fases líquida y 

vapor. Dado que en el equilibrio las fugacidades de cada componente i en ambas fases debe ser la 

misma, para un cambio infinitesimal en la temperatura producirá una variación dfi en la fugacidad 
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del componente i en la fase líquida que será igual a la variación dfVi de ese mismo componente en la 

fase vapor. Si 

dfi  = dfVi 

 

entonces  

 

d lnfi  = d lnfVi 

Como al mismo tiempo habrá una transferencia de dni  moles de la fase líquida a la fase vapor 

en esta última aumentará en dnVi la masa de ese componente. Alcanzado un nuevo estado de 

equilibrio, la variación de las fracciones molares se podrá representar 

dci = dcVi 

Siendo la fugacidad y la fracción molar funciones de estado se puede escribir 

                               (6 ï 28) 

En la Sección 4 ï 5 del Capítulo 4, hemos visto que la variación de la fugacidad de la fase 

gaseosa con la temperatura, a composición constante, viene dada por 

                                                                                                   (4 ï 25)  

 

y en la Sección 4 ï 6 del mismo Capítulo comentamos que la variación de fugacidad de la fase 

líquida viene dada por una ecuación similar. Esto nos permite reescribir la (6 ï  28) 

                                                            (6 ï 29) 

 y  son las entalpías molares parciales del componente i en las respectivas fases. 

    La ecuación (6 ï 29) es aplicable a cualquier sistema líquido ï vapor en equilibrio, 

independientemente de que el vapor o el líquido se comporten idealmente. Si la fase vapor se 

comporta en forma ideal, la fugacidad de cada componente (y por lo tanto su presión parcial), a una 

determinada presión y temperatura, es proporcional a su fracción molar y 
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Análogamente, a partir de la (6 ï 6) 

 

de modo que, para una solución ideal, la (6 ï  29) toma la forma 

                                                          (6 ï  30) 

  Esto ratifica que si la solución es ideal, la entalpía parcial molar de cualquier componente en ella es 

igual a la entalpía molar del mismo componente al estado puro, ya que al formarse una solución 

ideal no hay efecto térmico alguno.  

 

 

6 ï  9.  Solubilidad de gases en líquidos.  

Si una determinada masa gaseosa se disuelve completamente en un líquido, el sistema se vuelve 

homogéneo, ya que presenta una sola fase. Esto permite considerar a la sustancia disuelta como si 

fuese un soluto cualquiera. Las propiedades de esa masa gaseosa las indicaremos utilizando el 

subíndice 2. 

   Un caso particular de solubilidad de gases en líquidos lo constituye aquel en el que la solución 

se comporta idealmente, es decir cumple con la ley de Raoult. En este caso 

                       f2 = f2
Ð
c2                                         (6 ï  31) 

En la (6 ï 31)  f2 y c2 representan la fugacidad  y la fracción molar del soluto en la solución y f2
Ð
 

es la fugacidad que tendría la sustancia pura en estado líquido a la misma temperatura y presión 

exterior. La condición (6 ï 31) se verifica experimentalmente para gases poco solubles, ya que en 

este caso las soluciones saturadas son muy diluidas, y las soluciones muy diluidas cumplen bastante 

bien con la ley de Raoult. En cambio, las soluciones acuosas de HCl o de NH3 se apartan 

notablemente del comportamiento ideal. 

Si las condiciones de presión y temperatura se encuentran por debajo del punto crítico y la 

presión de vapor es baja, el vapor se puede considerar de comportamiento ideal con lo que pueden 

reemplazarse las fugacidades por las presiones y 

                                                               p2 = p2
Ð
c2                                                          (6 ï  32)   
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Que ese sistema se encuentre en equilibrio implica que, a esa 

presión del vapor p2, la fracción molar del soluto es la máxima 

que admite la solución, en caso contrario, seguiría disolviéndose 

gas en el líquido y la presión disminuiría. Por lo tanto, c2 es la 

fracción molar del soluto en la solución saturada cuando la 

presión que ejerce el gas sobre la misma es p2. 

   En 1803 William Henry encontró experimentalmente una 

relación entre la solubilidad de un gas en un líquido y su presión 

y la enunció de la manera siguiente: 

La solubilidad de un gas en un solvente, a una determinada 

temperatura, es proporcional a la presión del gas en equilibrio 

con la solución  

Si el gas es poco soluble, la solución saturada del mismo es muy diluida y se puede reemplazar 

la concentración de la solución saturada por la fracción molar del soluto en la misma. De esta 

manera, la expresión de la ley de Henry puede escribirse  

                                     c2  = k p2                                                               (6 ï  33) 

   Si comparamos esta expresión con la (6 ï  32) observamos que serían iguales si k = 1/p
Ð
. Esto 

se verifica para pocas soluciones. Estos casos constituyen soluciones ideales de gases en líquidos 

para las cuales las leyes de Raoult y Henry aplicadas al soluto pueden considerarse idénticas. No 

obstante en la mayoría de las soluciones de gases en líquidos k es constante aunque no sea igual a 1/ 

p
Ð
. 

   Los resultados experimentales muestran que, cuando se disuelve una mezcla de gases, la 

solubilidad de cada uno de ellos en el líquido, es proporcional a su propia presión parcial en la fase 

gaseosa en equilibrio con el  líquido. Esto significa que la ley de Henry se aplica a cada gas 

independientemente de la presión que ejerce. Dicho de otra manera, para la mayoría de los gases 

poco solubles en un líquido, la influencia de la presión exterior es casi despreciable. 

 

 

6 ï 10. Variación de la solubilidad de un gas con la temperatura 

Si tanto el gas como la solución se comportan idealmente 

                                                                                                   ( 6  ï  30) 

     Si la presión de vapor del solvente p1  es despreciable frente a p2 y la variación de 

temperatura se hace a presión constante, resulta evidente que p2  permanece constante y por lo tanto 
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W. Henry (1775 ï 1836) 
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c2 ð de acuerdo con la (6 ï  30) ð  también permanece constante.  En este caso la (6 ï  30) se 

transforma en 

                                                                                                          (6 ï  34) 

donde DH
M

v es el calor molar de vaporización del soluto a la temperatura T y a la presión p. Por lo 

tanto - DH
M

v puede interpretarse como la variación de entalpía que acompaña al proceso de 

condensación de un mol de gas más la variación de entalpía que acompaña a la disolución de ese 

mol líquido en el solvente. Pero la (6 ï  10) nos dice que si la solución es ideal, no hay efecto 

térmico que acompañe a la formación de la solución a partir de los componentes 

 De aquí deducimos que - DH
M

V se puede identificar con el calor molar de disolución del gas. 

    Si el intervalo térmico no es muy grande, DH
M

V se puede considerar constante y la (6 ï 34) se 

integra fácilmente.  

    Conociendo la solubilidad a una determinada temperatura se puede calcular la solubilidad a 

otra. 

    Notemos que, como el calor molar de vaporización de cualquier sustancia es siempre positivo, 

la solubilidad de un gas en un líquido disminuye con el aumento de temperatura. Esto tiene validez 

aunque el gas solo cumpla aproximadamente con la ley de Henry. 

  

 

6 ï 11.  Ascenso ebulloscópico 

Hemos visto que el agregado de un soluto a un solvente provoca un descenso de la presión de 

vapor de la solución. Una consecuencia directa del descenso de la presión de vapor por un soluto no 

volátil es que el punto de ebullición de la solución, es decir, la temperatura a la cual la presión de 

vapor de la misma se hace igual a 1 atm., debe ser mayor que el del solvente puro. Este fenómeno 

se conoce como ascenso ebulloscópico. 
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Figura 6 ï 2.   Curvas de presión de vapor para una sustancia pura y su solución de un soluto no 

volátil.   

En la Figura 6 ï 3  se muestra la variación de la presión de vapor del solvente puro y de una 

solución de dicho solvente con un soluto no volátil.  Se aprecia que la curva de la solución está 

siempre por debajo de la curva correspondiente al solvente, de modo que la temperatura a la cual la 

presión de vapor de la solución se hace igual a 1 atm. (760 torr) es mayor que el punto de ebullición 

del solvente puro. 

En el caso de que el soluto sea no volátil, la fracción molar del solvente en la fase vapor cV1 es 

igual a la unidad. Por lo tanto, la ecuación (6 ï 30)   toma la forma 

                                                                                                            (6 ï  35) 

Recordando que, para la solución ideal, c1 es igual a p/pe y dado que la solución es diluida el 

intervalo térmico es lo suficientemente pequeño lo que permite suponer que DH
M

V es constante 

                                                                                                    (6 ï 36) 

donde T - Te es el ascenso en el punto de ebullición, DT. 

   Si consideramos que la solución es diluida, T no difiere mucho de Te y se puede reemplazar 

TTe por Te
2
 y expresando c1  1 ï c2, 
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                                                                                                           (6 ï 37) 

Desarrollando (1 - c2) mediante la fórmula de Mac Laurin  

 

y recordando que, para una solución diluida, c2 << 1, puede aproximarse 

  @ ï c2 

Por lo tanto, reemplazando en la (6 ï 37) 

 

y 

 

Como el punto de ebullición del solvente y su calor molar de vaporización en ese punto son 

constantes, podemos escribir 

                                                                   DT= ke  c2                                                      (6 ï  38)  

Vemos que, con muy buena aproximación, el ascenso ebulloscópico puede considerarse 

directamente proporcional a la fracción molar del soluto.  

    La (6 ï 38) suministra un camino para estimar la masa molecular de un soluto no electrolito 

no volátil. Para ello se determina el ascenso ebulloscópico producido por el agregado de una 

pequeña masa m2 de tal soluto a una  masa m1 de solvente. En tal solución diluida la fracción molar 

del soluto se puede expresar 

 

Como n1 = m1/M1  y n2 = m2/M2 

 

Recordando que DH
M

v/M1 = L2,3  es el calor latente de vaporización, o sea el calor de 

vaporización por gramo de sustancia que se vaporiza. 
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y 

                                                                                                             (6 ï 39) 

O sea, si se conoce el calor latente de vaporización del solvente puro y su punto de ebullición, 

basta medir el ascenso ebulloscópico que produce el agregado de una masa m2 de soluto no 

electrolito no volátil a una masa m1 de solvente para estimar, con muy buena aproximación, la masa 

molecular relativa de ese soluto mediante la expresión (6 ï 39). 

De todas las formas de expresar las concentraciones, es conveniente utilizar la molalidad (m) 

para el estudio de las variaciones de presión de vapor en soluciones diluidas. Recordemos que la 

molalidad viene expresada por el número de moles de soluto disueltos en 1000 g de solvente. Para 

nuestro caso, la molalidad de la solución viene dada por 

 

de modo que 

                                                                                                             (6 ï 40) 

o  

DT = Ke m 

donde Ke se llama constante ebulloscópica y es una constante característica de cada solvente que 

depende de su punto de ebullición y de su calor latente de vaporización . La (6 ï  40) se puede 

enunciar 

La elevación de la temperatura de ebullición de una solución de un electrolito no volátil que 

cumple con la ley de Raoult es proporcional a su molalidad. 

 

6 ï 12.  Descenso crioscópico 

Otra consecuencia de que la  presión de vapor de una solución es inferior a la del solvente puro 

es que el punto de solidificación de la solución es más bajo que el punto de solidificación del 

solvente puro.  
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Al observar la Figura 6 ï 3 notamos que un descenso Dp de la presión de vapor a la temperatura 

del punto de fusión del solvente puro, provoca un descenso DTf en el punto de fusión de la solución. 

   Mediante un razonamiento similar al empleado en el párrafo anterior se puede llegar a  

                                                                                                                    (6 ï  41) 

o 

                                                                        DTf = kf c2                                                        (6 ï42) 

  Mediante un razonamiento similar al del párrafo anterior se llega a 

                                                                 DTf = Kf m                                                          (6 ï  43) 

   El descenso del punto de fusión de una solución de un electrolito no volátil que cumple con la 

ley de Raoult es proporcional a su molalidad. 

donde la constante de proporcionalidad Kf  recibe el nombre de constante crioscópica y es una 

constante característica de cada solvente que depende de su punto de fusión y de su calor latente de 

fusión. 

 

6 ï 13.  La presión osmótica 

Además de las propiedades de las soluciones  que ya hemos considerado existen otras 

propiedades de las soluciones de gran interés, entre las cuales debemos mencionar la ósmosis (del 

griego, èsmÒsij : dar un impulso, empujar). Este término se emplea para describir el pasaje 

espontáneo de solvente a una solución, o de una solución diluida a una más concentrada, cuando 

ambos líquidos se hallan separados por una membrana adecuada. Una membrana que permite pasar 

libremente al solvente, por ejemplo agua, pero no a la sustancia disuelta, por ejemplo azúcar se 

denomina semipermeable 2. 

                                                 

2
 El fenómeno de la ósmosis se refiere al pasaje de solvente únicamente; si al mismo tiempo se  produce un 

movimiento de soluto en sentido contrario, el fenómeno se denomina difusión 
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Figura 6 ï 4. 

Un ejemplo simple del fenómeno de la ósmosis se obtiene cuando se fija una membrana animal, 

vejiga por ejemplo, en el extremo de un tubo delgado que termina en forma de embudo (Fig. 6 ï 4), 

que se llena en parte con una solución concentrada de sacarosa (azúcar de caña) y se introduce en 

un vaso con agua, como se ve en la figura. 

El nivel del líquido en el tubo se eleva hasta que la presión hidrostática alcanza a detener el flujo 

de agua. Como resultado del proceso de ósmosis se desarrolla una presión que contrarresta la 

tendencia del solvente a pasar a través de la membrana semipermeable hacia la solución. Esta 

presión se llama presión osmótica de la solución. 

La presión osmótica se define como la sobrepresión que debe aplicarse a una solución para 

impedir el pasaje hacia ella del solvente cuando los dos líquidos están separados por una 

membrana perfectamente semipermeable. 

Alguna vez se supuso que la presión osmótica es una presión producida por la solución, pero 

esta suposición es errónea. La presión osmótica sólo se pone en evidencia sólo cuando la solución 

se separa del solvente mediante una membrana semipermeable produciéndose entonces un exceso 

de presión en la solución. Cuando este exceso de presión alcanza el valor de la presión osmótica, la 

tendencia del solvente a pasar a la solución es anulada por la tendencia inversa, con lo que se 

alcanza el llamado equilibrio osmótico. 

Los primeros estudios realmente científicos sobre las características de la presión osmótica 

fueron realizados por fisiólogos alemanes interesados en el estudio de los equilibrios de soluciones 

salinas a ambos lados de las membranas celulares. 
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En 1867, el fisiólogo alemán Moritz Traube
3
 logró producir 

células artificiales que tenían la misma presión osmótica que las 

células vivas. Encontró que las membranas que se encuentran en 

el límite entre dos soluciones, por ejemplo, entre una solución de 

gelatina y una de ácido tánico, o entre soluciones de cloruro 

férrico y de ferrocianuro de potasio, son permeables al agua, 

pero no para muchas sustancias disueltas en el agua como, por 

ejemplo al ferrocianuro de potasio y al cloruro de bario.  

Estas membranas eran muy inestables por lo que, en 1877, 

Wilhelm Fredrich Philipp Pfeffer
4
 produjo una membrana 

semipermeable de ferrocianuro de cobre, Cu2Fe(CN)6, llenando 

un vaso de barro cocido sin esmaltar con agua para que expulse 

todo el aire de los poros. Luego introdujo en su interior una 

solución de sulfato de cobre y colocó el vaso en un baño de 

solución de ferrocianuro de potasio. 

 Las dos soluciones difundieron lentamente a través de las paredes de vaso y, donde se 

encontraron, precipitaron una delgada película de ferrocianuro de cobre. Esta película incrementaba 

su espesor cuanto más tiempo se permitía que las soluciones 

estuvieran en contacto.  

Pfeffer diseño un aparato como el que esquematiza la Figura (6 

ï 5, con el que realizó muchas mediciones cuantitativas de presión 

osmótica. 

Ya en siglo XX, se fueron perfeccionando las técnicas 

instrumentales y hoy se pueden medir presiones osmóticas con 

excelente precisión. 

Cabe aquí recordar el concepto de solución isotónica adquirido 

en los cursos de Biología. 

       Las células  animales y vegetales contienen soluciones de 

distintos solutos - sales, azúcares, aminoácidos, proteínas, lípidos, 

distintos metabolitos, etc. - y están recubiertas por membranas que 

se son semipermeables respecto de algunos solutos mientras que 

respecto a otros no lo son. En una célula normal el agua que 

penetra a través de la membrana origina en el interior de ésta un 

exceso de presi·n que ñhinchaò a la c®lula  ñempujandoò su 

contenido contra la pared interior, fenómeno que se conoce con el 

nombre de "turgencia". Para mantener esta turgencia la célula debe 

                                                 

3
 Traube, M. Arch.f. Anatomic u. Physiologic, 1867, 87. 

4
 Cf. Pfeffer, W., " Osmotische Untersuchungen." Leipzig : 1877. 

 

Figura 6ï 5. Aparato de 

Pfeffer. m:manómetro, z: 

vaso, r:anillo, v y t; piezas 

de vidrio.  

 
M. Traube (1826 ï 1894) 
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estar sumergida en un líquido que tenga una composición 

determinada - en cuanto a los solutos en ella disueltos - para que 

mantenga la misma presión osmótica que en el interior de la 

célula. Si se sumerge a la célula en una solución de presión 

osmótica mayor, el agua tenderá a salir de la célula, pasando a 

través de la membrana. Como consecuencia, el contenido celular 

se contrae y se separa  de la  pared; este fenómeno se denomina 

plasmólisis. Para cada tipo de células se determina 

experimentalmente la composición y la concentración de solución 

que neutraliza exactamente este fenómeno. Esta solución tiene 

entonces la misma presión osmótica que la solución de la célula, y 

se dice que es isotónica (en griego: igual tensión) con ella. 

 

6 ï 14.  Presión osmótica y concentración 

Los resultados obtenidos por Pfeffer midiendo la presión osmótica de soluciones de sacarosa 

han llegado a tener importancia histórica. En la Tabla de la Figura 6 ï 6 se dan algunos datos acerca 

de la influencia de la concentración sobre la presión osmótica; los valores fueron obtenidos a una 

temperatura de unos 15 °C. La constancia aproximada de la relación de la presión osmótica P con 

la concentración c, indica que a temperatura constante, la presión osmótica de una solución se 

puede considerar directamente proporcional a su concentración. 

Concentración (c) (en % 
m
/m) presión osmótica P (en torr) P / c 

1 535 535 

2 1016 508 

4 2082 521 

6 3075 513 

                          Figura 6 ï 6. Presiones osmóticas de soluciones de sacarosa 

 En la tabla de la Figura 6 ï 7 se muestran los resultados  del efecto de la temperatura sobre la 

presión osmótica obtenidos por Pfeffer empleando una solución de sacarosa al 1% (p/p). Se observa 

que, dentro de los márgenes impuestos por los errores experimentales, la presión osmótica es 

proporcional a la temperatura absoluta 

Temperatura T ( K) Presión osmótica p (torr) Relación p / T 

280, 0 505 1, 80 

286, 9 525 1, 83 

295, 2 548 1, 85 

305, 2 544 1, 79 

309, 2 567 1, 83 

Figura 6 ï 7. Influencia de la temperatura sobre la presión osmótica. 

 
W. F. P. Pfeffer (1845 ï 1920) 
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  6 ï 15.  Ecuaci·n de vanôt Hoff 

   En 1887, Jacobus Henricus van't Hoff encontró que las 

medidas de la presión osmótica que Pfeffer obtuvo, mostraban 

un paralelismo entre las propiedades de las soluciones y las 

propiedades de los gases. Llamando c es la concentración de 

una solución, expresada en moles por unidad de volumen de 

solución, y V al volumen de la solución que contiene un mol 

ð en las mismas unidades ð c es igual a 1/V. Como vimos en 

la sección anterior, la presión osmótica dividida por la 

concentración es constante a una temperatura dada; y si bien 

las unidades de concentración usadas  

en la Tabla de la Figura 6 ï 6 no son iguales a las que 

acabamos de definir, los valores son aproximadamente 

proporcionales, de modo que se puede escribir, 

P/c = constante 

donde P  es la presión osmótica; reemplazando c por 1/V, resulta que                

                 PV = constante                               (6 ï  44) 

a temperatura constante. Este resultado es análogo al de la ley de Boyle ï Mariotte, que establece 

que para una transformación isotérmica de una masa gaseosa ideal  p.V = constante.  

   Por otra parte, los valores obtenidos en la tabla de la Figura 6 ï 7, nos muestran que, a 

concentración constante, la presión osmótica es directamente proporcional a la temperatura 

absoluta 

                                                         P/T = constante                                                       (6 ï  45) 

lo que guarda analogía con la ley de Gay Lussac para transformaciones isométricas de una masa 

gaseosa. 

   Combinando las ecuaciones (6 ï 44) y (6 ï 45)  se llega al resultado 

                                                             P V = RT                                                             (6 ï  46) 

expresión en la que R es una constante. Introduciendo valores experimentales de la presión 

osmótica de una solución de concentración conocida a temperatura definida surge el hecho 

interesante de que la constante R en la ecuación (6 ï 46) es casi idéntica a la constante universal de 

los gases. Se puede observar que la ecuación (6 ï 46), denominada ecuación de van't Hoff para la 

presión osmótica de las  soluciones, es análoga a la ecuación de estado de un gas ideal.  

 
J. H. Van't Hoff (1852 ï 1911) 
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Puesto que la concentración c es igual a 1/V, se suele escribir la ecuación (3  43) en la forma 

siguiente: 

                                                                  P = cRT                                                            (6 ï 47) 

Si se toman los resultados obtenidos por Pfeffer, que se dan en la Tabla de la Figura 6 ï 6, una 

solución de 1g de sacarosa en l00 g de agua provoca una presión osmótica de 505 torr a 280,0 K. 

Para que R se exprese en litro -atm por grado por mol, ð que son las dimensiones generalmente 

empleadas en los cálculos de presiones osmóticas, ð entonces P se debe expresar en atm y c en 

moles por litro. El volumen de la solución que contiene 1 g de sacarosa es 100,6 ml, y dado que la 

masa molecular relativa de la sacarosa es 342, resulta que 

c = 1,0 / 342  ×  1000 / 100,6 =  0,0291 mol por litro. 

La presión osmótica  P  es 505/760 atm, y la temperatura absoluta es 280 K; entonces 

R  = P / Tc = 505 / 760   × 1 / (280 × 0,0291) = 

                                        = 0,0816 litro -atm  K
-1
 mol

-1
. 

Este valor es comparable con el de 0,0820, en las mismas unidades, obtenido para la constante 

Universal de los gases. 

  Al igual que en el caso de los gases, las soluciones cumplen con la ecuaci·n de vanôt Hoff en 

determinadas condiciones. Ellas son: soluciones diluidas de no electrolitos no volátiles. A medida 

que aumenta la concentración las soluciones reales se apartan de este comportamiento ideal.   

 

 

   6 ï 16. Puntos de ebullición de soluciones ideales de dos componentes volátiles. 

  El gráfico de la Figura 6 ï 1 muestra las curvas de presión de vapor del solvente en una 

solución binaria líquida ideal en función de las fracciones molares en las fases líquida y vapor. 

Ahora consideraremos las representaciones gráficas de las temperaturas de ebullición a una presión 

dada en función de la fracción molar de uno de los componentes de una solución binaria ideal, por 

ejemplo: benceno y tolueno.  

Para cada composición del líquido, este hierve a la temperatura dada por la curva inferior. La 

curva superior da la composición del vapor en equilibrio con la fase líquida. 

Una solución binaria ideal formada por dos componentes volátiles hierve cuando la suma de las 

presiones parciales de ambos componentes llega a ser igual a la presión exterior. El diagrama de los 

puntos de ebullición de las soluciones ideales formadas por dos líquidos  puede calcularse siempre 

que se conozcan las presiones de vapor de ambos líquidos puros en el intervalo térmico que 



Temas de Química Física 

124 
 

corresponde a ambos puntos de ebullición. En el gráfico de  la Figura 6 ï 8 se muestran las curvas 

correspondientes a los puntos de ebullición de soluciones de benceno-tolueno en todo el intervalo 

de concentraciones. 

 

Fig. 6 ï 8 Puntos de ebullición de benceno-tolueno; composiciones del líquido y vapor.  

 

    Ejemplo 6.2. 

  Calcular la composición de la fase líquida de una solución de benceno y tolueno que hierve a 

90 ºC bajo la presión de 1 atm suponiendo que la solución es ideal. Calcular la composición de la 

fase vapor a esa temperatura. A 90 ºC la presión de vapor del benceno es 1363,0 hPa y la del 

tolueno es 541,0 hPa. 

       Si la solución es ideal, la presión parcial de cada componente es igual a su presión de vapor 

a esa temperatura multiplicada por su fracción molar en el líquido. Indiquemos con el subíndice B 

al benceno y con el subíndice T al tolueno. 

pB = p
Ð

B cB 

pT  = p
Ð

T cT = p
Ð

T (1 - cB) 

En el punto de ebullición, la suma de las presiones parciales debe ser igual a 1 atm. 
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p
Ð

B cB + p
Ð

T (1 - cB) = 1013,25 hPa 

de donde  

                                               

cB   = 0,575 

y 

cT  = 0,425 

Para la fase vapor, si se comporta como un gas ideal, se debe cumplir que la presión parcial de 

cada componente sea igual a la presión total por la fracción molar del mismo en esa fase.  

pVB =  cVB p 

y     

pVT =  cVT p 

y como la presión parcial de cada componente es igual a su presión de vapor por la fracción molar 

en la fase líquida 

cVB p = p
Ð

B cB 

cVT p = p
Ð

T cT 

de donde se obtiene  

cVB = 0,773 

y 

cVT = 0,227 

De esta manera, conociendo la dependencia de la presión de vapor de cada sustancia con la 

temperatura se puede construir un gráfico como el de la Figura 6 ï 8, siempre que la solución se 

comporte como ideal, es decir que cumpla con la ley de Raoult en todo el intervalo de 

concentraciones y que el vapor se comporte como gas ideal. 

   Si la solución se aparta del comportamiento ideal, las curvas de puntos de ebullición en 

función de las composiciones no se pueden calcular a partir de los valores de presión de vapor 

tabulados, sino que se deben determinar todos los puntos en forma experimental. 
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6 ï 17. Soluciones de electrolitos 

Al tratar los sistemas materiales, se suele exponer que los cuerpos presentes en estos sistemas 

presentan propiedades que se clasifican en extensivas, si dependen de la masa ï como volumen, 

energía interna, capacidad calorífica, etc. ï  e intensivas  ï como densidad, índice de refracción, 

punto de fusión o de congelación, puntos de ebullición, calor específico, constante dieléctrica, etc. ï 

cuando sus valores son independientes de la masa considerada. 

En el caso de las soluciones ð y especialmente en las de electrolitos ð las propiedades se 

suelen clasificar de otra manera. Atendiendo a su naturaleza, su aditividad o el número de partículas 

que las forman, las propiedades de las soluciones se clasifican en tres grandes grupos:  

Las propiedades constitutivas son aquellas que dependen exclusivamente de la constitución de 

las moléculas, o de la naturaleza y disposición de sus átomos, o de la naturaleza de los iones que 

forman la sustancia. Así, cada sustancia al disolverse en un determinado solvente según su 

concentración, presenta una rotación óptica específica ï para una longitud de onda y a una 

temperatura dadas ï que es característica de la sustancia. Por ejemplo, para los dos ácidos tartáricos 

ópticamente activos las rotaciones específicas en sus soluciones acuosas estandarizadas son + 

11,98º y ï 11,98Ü mientras que la forma ñmesoò, en las mismas condiciones, tiene rotaci·n 

específica 0. 

Las propiedades aditivas son aquellas para las cuales es aplicable la "regla de las mezclas o de 

aligación" de la Aritmética elemental. Esto es, si las sustancias S1, S2, ... , Sn, que forman la solución 

tienen valores de una propiedad dada, p1,  p2, ... , pn y sus títulos en la solución son t1, t2 , ..., tn 

respectivamente, la regla mencionada da para el valor p, de la misma propiedad de la solución: 

p = t1p1 + t2p2 + ... + tnpn 

En las soluciones las propiedades aditivas constituyen una excepción. Así, por ejemplo, la masa 

de las soluciones es una propiedad aditiva. Otro ejemplo lo constituye la capacidad calorífica 

siempre que los componentes no interactúen entre si o se disocien. En la sección 6 ï 3 hemos 

definido ñsoluci·n idealò como aquella que se forman con una aditividad exacta de los vol¼menes 

de sus constituyentes y que las soluciones reales se comportan como ideales cuando son diluidas. 

En las soluciones gaseosas a presiones bajas,  se cumple con mayor aproximación la aditividad de 

los volúmenes, las presiones parciales, y otras propiedades termodinámicas extensivas. 

  En general, si a concentraciones moderadas fracasa la aditividad, no queda otro recurso que 

utilizar tablas empíricas de propiedades de soluciones diversas en función de las concentraciones de 

las mismas. 

  Las propiedades coligativas (del latín: colligatus, reunidos conjuntamente) son aquellas que no 

dependen tanto de la naturaleza de las sustancias disueltas sino del número de partículas disueltas. 

Si bien en todos los textos se dan como ejemplos de propiedades coligativas el descenso relativo de 

la presión de vapor, el ascenso ebulloscópico, el descenso crioscópico y la presión osmótica, no 

podemos dejar de mencionar el volumen de los gases que se comportan idealmente. En efecto, la 



Termodinámica de soluciones 

127  

rec²proca del principio de Avogadro puede enunciarse: ñEl mismo n¼mero de mol®culas de gases 

distintos, medidos a la misma presión y temperatura, ocupan el mismo volumenò. O sea, el volumen 

que ocupa un número determinado de moléculas de gas ideal, a una presión y temperatura, es 

independiente de la naturaleza del gas. Sólo depende del número de moléculas.  

 

6 ï 17.1. Electrolitos 

    El cloruro de hidrógeno al estado de sustancia pura es un gas formado por moléculas en las 

cuales los átomos están enlazados por uniones covalentes. Sin embargo, la disolución del HCl en 

agua provoca la formación de iones. Por otra parte, el NaOH es un sólido iónico que en soluciones 

acuosas se disocia en sus iones. 

Se llaman electrolitos a aquellas sustancias que al disolverse en agua, en algunos solventes 

polares, o en su estado líquido forman iones. 

Las soluciones de electrolitos tienen la particularidad de ser conductoras de la corriente 

eléctrica. En efecto, los iones disueltos en la solución tienen la suficiente libertad de movimiento y 

al establecerse un campo eléctrico en la misma, los cationes ï que tienen carga positiva ï migran 

hacia el electrodo negativo (cátodo) donde captan electrones del mismo y los aniones ï que tienen 

carga eléctrica negativa ï migran hacia el electrodo positivo (ánodo) donde se descargan. El saldo 

neto es una captura de electrones en el cátodo y una descarga de electrones en el ánodo. Esta 

manera de conducir la corriente ocurre con transporte de materia y este tipo de conductores (las 

soluciones de electrolitos) se llaman conductores de segunda especie. 

Los sólidos iónicos, como el NaCl, K2SO4, NaNO3, etc., se caracterizan por no ser conductores 

pero cuando funden, los iones que lo forman pueden migrar en un campo eléctrico comportándose 

como conductores de segunda especie. 

Las sustancias que al disolverse se ionizan o disocian completamente o casi por completo se 

llaman electrolitos fuertes. 

Son ejemplos de electrolitos fuertes: 

       Los ácidos fuertes (HCl, HNO3, HBr,  H2SO4, HClO3 , etc.) 

       Las bases fuertes (NaOH, KOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2, etc.) 

       La casi totalidad de las sales (NaCl, KBr, CaSO4, NaNO3, etc.)      

  Aquellas sustancias que al disolverse se ionizan o disocian parcialmente se llaman electrolitos 

débiles. 

Son ejemplos de electrolitos débiles: 
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        Los ácidos débiles (CH3CO.OH,  H2SO3 ,  HClO,  H3PO3, etc.) 

        Las bases débiles (Al(OH)3 , NH4OH,  Fe(OH)3 , etc. 

        El agua 

Al estudiar el comportamiento de las soluciones de no electrolitos no volátiles encontramos 

relaciones sencillas que permiten calcular los valores de algunas propiedades coligativas de las 

mismas: presión de vapor, ascenso ebulloscópico, descenso crioscópico y presión osmótica.  Dado 

que estas propiedades dependen del número de partículas disueltas, si agregamos n2 moles de soluto 

a una masa m1  de  solvente nos quedan determinados tanto el número de partículas disueltas como 

la molalidad de la solución y, a partir de ecuaciones como la 

                                                                                                                 (4 ï 36)  

podemos encontrar una expresión del potencial químico del soluto en función de la molalidad (m). 

Esta expresión es del tipo  

   m = m
0
 + RT ln m 

Esta forma de expresión es bastante adecuada para la mayoría de los no electrolitos en 

soluciones cuyas concentraciones son de hasta 0,1 m  y para algunas soluciones es apropiada para 

concentraciones algo mayores. 

Al disolver un electrolito, este se disocia dando un cierto número de iones. Es decir se 

incrementa el número de partículas disueltas, lo que influye en los valores de las propiedades 

coligativas. En el caso de soluciones diluidas de electrolitos fuertes, el número de partículas (iones) 

puede calcularse a partir de la ecuación estequiométrica. Pero cuando se trata de soluciones 

concentradas el grado de disociación ð y por lo tanto el número de partículas disueltas ð debe 

estimarse experimentalmente. Además, los iones son partículas con carga eléctrica que sufren 

distintos tipos de interacciones, atracciones y repulsiones electrostáticas, solvataciones, etc.  

Todos estos factores hacen que las soluciones de electrolitos se aparten de comportamientos 

expresables mediante ecuaciones sencillas aún a concentraciones inferiores a 0.001m. 

El NaCl es un electrolito fuerte y como tal en sus soluciones acuosas se encuentran solamente 

iones Na
+
 y Cl

- 
. Sobre esta base, en una solución diluida de NaCl la concentración total de iones 

debería ser el doble que la concentración estequiométrica de la sal, con lo que sus propiedades 

coligativas deberían mostrar valores exactamente dobles que los calculados para un no electrolito de 

la misma molalidad. Sin embargo, si se determinan experimentalmente  descensos crioscópicos para 

soluciones diluidas de NaCl y se calculan los valores por mol de NaCl en 1000 g de agua se 

obtienen los siguientes valores 

 

 

iii lnRT f+*m=m
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molalidad de la solución 

acuosa de NaCl 

DTf (calculado para NaCl 1m) en  ºC 

0, 1 3,47 

                      0, 01 3,60 

                      0, 001 3,62 

                      0,0001 3,72 

La constante crioscópica para el agua es 1,86 ºC mol kg
-1
, por lo tanto, de la tabla anterior 

notamos que sólo cuando la solución es 10
- 4

m el descenso crioscópico es el doble de 1,86 ºC, es 

decir, se encuentra el valor esperado.    

 Debemos remarcar que como los potenciales químicos son funciones de las actividades y no de 

las concentraciones molales, se requiere encontrar la relación que vincule actividad con molalidad.   

 

6 ï 18.  Actividades medias de los electrolitos 

Una de las convenciones termodinámicas relativas a las soluciones de electrolitos consiste en 

elegir un estado estándar para cada especie iónica de manera tal que la razón entre su actividad y su 

concentración resulte la unidad a dilución infinita bajo la presión de 1 atm y a la temperatura de la 

solución.  

Si bien la concentración de una especie iónica se puede expresar como su fracción molar, su 

molaridad o su normalidad, estas formas de expresar las concentraciones raramente se usa. En 

cambio, es común utilizar la molalidad como forma de expresar las concentraciones de las especies 

iónicas y, por lo tanto, la actividad se suele expresar en función de la molalidad. Sobre esta base 

La actividad de una especie iónica resulta igual a su molalidad a dilución infinita, bajo la 

presión de 1 atm y a la temperatura de la solución. 

Para el caso general de un electrolito de fórmula  Mn+ An-  que en solución acuosa se ioniza 

dando un número n+ de cationes M
z+

 de carga z+ y n- aniones A
z-
 de carga z- que se ioniza según 

Mn+ An-     n+ M 
Z+

  + n- A
 Z-

 

Los potenciales químicos de cada uno de estos iones vendrá dado por 

                                     m+  = m+
0
 + RT ln a+   y  m  = mï

0
 + RT ln aï                                  (6 ï 48)   

donde m+ y m-  son los potenciales químicos del catión y del anión y a+ y a- son las respectivas 

actividades del catión y del anión en la solución considerada.  

Si representamos al soluto con el subíndice 2, el potencial químico del soluto electrolito vendrá 

dado por la expresión 
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                                                         m2 = m2
0
 + RT ln a2 

    
                                                 (6 ï 49)  

donde a2 es la actividad del soluto Mn+ An- . 

Un electrolito fuerte se considera totalmente disociado. Esto permite considerar que el potencial 

químico del electrolito es igual a la suma de los potenciales químicos de los iones que lo 

constituyen. De modo que 

                                                        m2 = n+ m+ + n-m-                                                        (6 ï 50)  

 De la misma manera se suele elegir un estado estándar para el electrolito fuerte en su conjunto 

de manera tal que el potencial químico m2
0
 del electrolito sea igual a la suma de los potenciales 

químicos estándar de los iones producto de su disociación 

                                                   m2
0
 = n+ m+

0
 + n- m-

0
                                                       (6 ï 51)  

sustituyendo en la (6 ï 50) las expresiones de los potenciales químicos de los iones individuales 

dados por la (6 ï 48)   se llega a 

                                 n+RT ln a+ + nï RT ln aï =  RT ln a2                                              (6 ï 52)      

y 

                                                                                                                        (6 ï 53)    

La (6 ï 50) se utiliza frecuentemente para definir la actividad a± de un electrolito fuerte en 

función de las actividades de los iones que se liberan en solución. 

  Si por la disociación de una unidad de electrolito se forman n+ cationes y n- aniones, el número 

total de iones que se liberan será   n = n+ + n- y la actividad iónica media del electrolito que se 

indica a± queda definida por 

                                                                                                                        (6 ï 54)   

que comparada con la (6 ï 53) 

 

La actividad de cada especie iónica se puede expresar como el producto de la molalidad de esa 

especie por el respectivo coeficiente de actividad 

 

                                                                                                                    (6 ï 55)  

2aaa =-+ nn

nn

-
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°

-+

+
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n
g= ma



Termodinámica de soluciones 

131  

y la actividad media del electrolito se expresa en función de la molalidad iónica media del 

mismo (m±) 

                                                                  a±  = g± m±                                                     (6 ï 56)    

El coeficiente de actividad iónica media g± del electrolito viene dado por 

                                                                                                                 (6 ï 57)    

y la molalidad iónica media del electrolito m± viene dada por 

                                                                                                           (6 ï 58)     

                     

Ejemplo 6.3.  

Calcular la molalidad iónica media de una solución de ácido sulfúrico 0,5 molal. 

Solución:  

El ácido sulfúrico se considera un electrolito fuerte y se supone que se ioniza totalmente en 

agua. Cada molécula de H2SO4 libera 2 iones H
+
, ð que con el agua formarán H3O

+
 ð  es decir n+ 

= 2, y un ion SO4
-2

, o sea n- = 1. Por lo tanto, la molalidad media de los iones H
+

  será el doble de la 

molalidad m de la solución, es decir 

m+ = 2 × m = 2 × 0,5 = 1 

la molalidad iónica media de los iones SO4
-2
 será igual a la molalidad de la solución 

mï = 1 × m = 1 × 0,5 = 0,5 

El número total de iones que se forman a partir de una molécula es 3 

n = n+ + n- = 2 + 1 = 3 

De acuerdo con la (6 ï 58) la molalidad media del H2SO4  será 

= 1
2
 × 0,5 = 0,5 

y como n = n+ + n- = 3 

m±
3
 = 0,5    y    m± = 0,794 

 

g g gn n n

° + -= + -

-+ n

-

n

+

n

° = mmm

-+ n

-

n

+

n

° = mmm
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La actividad de un electrolito se puede determinar a partir de medidas del punto de congelación 

de sus soluciones. El procedimiento consiste en determinar la actividad del solvente y luego, 

mediante la ecuación de Gibbs - Duhem, calcular la del soluto. Otro método empleado calcula las 

actividades de electrolitos a partir de medidas del punto de ebullición de sus soluciones. Existe otro 

método llamado isopiézico basado en la comparación de las presiones de vapor de una solución de 

un electrolito con una solución de una sustancia de actividad conocida. También se emplean 

métodos que calculan coeficientes de actividad de electrolitos a partir de medidas de presión 

osmótica y métodos que determinan actividades a partir de medidas de la F.E.M. de pilas de 

concentración.  

El mayor inconveniente que se presenta en la determinación de las actividades de electrolitos es 

que los valores obtenidos para una misma solución por distintos métodos suelen no ser 

coincidentes. Es por ello que el cálculo de las actividades se suele hacer mediante consideraciones 

atenientes a la naturaleza eléctrica de los electrolitos. 

 

6 ï 19. Fuerza iónica de un electrolito 

En 1916 Gilbert Newton Lewis introdujo un concepto llamado fuerza iónica de un electrolito en 

la escala de molalidades o simplemente fuerza iónica  que refleja, de alguna manera el efecto que 

producen los distintos iones presentes en una solución de molalidad estequiométrica conocida. 

La fuerza iónica (I) de un electrolito se define  por 

                                                                    (6 ï 59)   

donde mi es la concentración molal estequiométrica de la especie iónica i y z es el valor numérico 

de su carga eléctrica. 

 

Ejemplo 6.4.  

La fuerza iónica del NaCl  que se disocia dando Na
+
 y Cl

- 
  

INaCl (m )     =   ½  [ (m  × 1
2
) + (m × 1

2
)] = m 

Ejemplo 6.5. 

La fuerza iónica del K2SO4 que se disocia dando aniones SO4
 - 2

 de molalidad estequiométrica m 

e iones K
+ 
cuya molalidad estequiométrica es 2m, es 

IK2SO4 (m ) =   ½  [ (m  × 2
2
) + (2m × 1

2
)] = 3m 

( )22

2

2

1

2

212

1

2

1
ni

zm...zmzmzm
i

ni +++=ä = I



Termodinámica de soluciones 

133  

 

Ejemplo 6.6. 

La fuerza iónica del ZnSO4  que se disocia dando aniones SO4
 -2

 y cationes Zn
+2

, es 

I  ZnSO4 (m )  = ½  [ (m  × 2
2
) + (m × 2

2
)] =  4m 

 

 

6 ï 20. Teoría de Debye ï Hückel  

Para que una solución se comporte idealmente se requiere que no haya ninguna interacción entre 

las partículas del soluto entre sí o entre las partículas del soluto y las del solvente. Con disoluciones 

de no electrolitos las fuerzas de interacción son débiles, ð del tipo de van der Waals, dipolo ï 

dipolo, etc.,ð. En las soluciones diluidas, las moléculas de soluto están estadísticamente alejadas 

unas de otras y las fuerzas con que interactúan son prácticamente nulas. De allí que las soluciones 

diluidas de no electrolitos se comporten idealmente. En cambio, en las soluciones de electrolitos las 

fuerzas de interacción son más fuertes. Así entre los iones y las moléculas de un solvente polar se 

verifican atracciones ión - dipolo y fuerzas de Coulomb de mayor intensidad entre iones. Esto hace 

que estas soluciones se desvíen apreciablemente del comportamiento ideal aún a bajas 

concentraciones. 

A principios de la década de 1920 se tenía ya en claro que el comportamiento de las soluciones 

acuosas de electrolitos no es fácilmente interpretable en términos de equilibrios químicos entre ellos 

y los iones producto de su disociación. Entre las dificultades que se presentaban podemos 

mencionar: 

a) los valores de los grados de disociación, encontrados por distintos métodos para una misma 

solución de un determinado electrolito no concuerdan entre sí. 

b) las ñconstantesò de equilibrio para un mismo electrolito determinadas a distintas 

concentraciones tienen valores marcadamente diferentes. 

c) muchos electrolitos que son anhidros al estado sólido liberan iones que se solvatan en 

soluciones acuosas, forman iones complejos o se asocian en determinadas proporciones. 

Si se observan los valores de la tabla de la Sección  6 ï 8 se encuentra que el cloruro de sodio, 

aún estando completamente disociado a concentraciones 0,1m o 0,01m  no cumple con el descenso 

crioscópico esperado. 

Estas y otras consideraciones motivaron que los científicos se abocaran a interpretar las 

propiedades de las soluciones de electrolitos mediante consideraciones sobre su interacción iónica y 

no por las leyes del equilibrio químico. 
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La teoría que mejor se adaptó a los resultados 

experimentales obtenidos con soluciones de electrolitos a 

bajas concentraciones fue desarrollada en 1923 por Petrus 

Josephus Wilhelmus Debije ð conocido en los Estados 

Unidos, como Peter Debye ð  y Erich Armand Arthur 

Joseph Hückel. 

La teoría de Debye - Hückel constituye un excelente 

ejemplo de como se vislumbran las características 

esenciales de un fenómeno y, a partir de ello, elaborar un 

modelo cuantitativo cuyas consecuencias observacionales 

concuerden con los resultados experimentales.    

Si bien la solución de un electrolito es eléctricamente 

neutra, la existencia de partículas con carga eléctrica 

disueltas en un solvente polar hace que no se distribuyan homogéneamente. Los iones de carga 

opuesta tienden a atraerse por interacción eléctrica y a separarse por agitación térmica. Si bien no 

hay un ordenamiento fijo en la solución, puede considerarse que término medio cada ión tendrá en 

sus proximidades  iones de carga opuesta, denominados contraiones.  

En la teoría  de Debye - Hückel se supone que rodeando a cada ión hay un halo de contraiones. 

Este halo de contraiones tiene una simetría esférica encerrando en su centro al ión considerado que 

se llama ión central. Ese halo de contraiones recibe el nombre de atmósfera iónica.   

Como es más difícil extraer un ión del interior de su 

atmósfera iónica que de la masa del disolvente neutro, su 

tendencia a interactuar se reduce, con lo que disminuye su 

actividad. Al disminuir la actividad a una temperatura dada, 

disminuye también el potencial químico. 

La teoría postula que si toda la desviación de la idealidad 

se debe a la  interacción iónica, se puede suponer que la 

diferencia en la energía libre que tiene esta solución respecto 

de una de igual concentración pero sin cargas eléctricas viene 

medida por el trabajo eléctrico reversible cambiado de signo 

requerido para cargar dichas partículas en la solución. Es decir, 

se imagina que se tienen los mismos iones, con la misma 

distribución pero sin carga eléctrica y que se realiza un trabajo 

eléctrico reversible para cargarlos. 

Por lo tanto,  la determinación del coeficiente de actividad de un electrolito en solución se 

reduce a encontrar la variación del potencial químico cuando los iones recuperan sus verdaderas 

cargas manteniendo constantes su distribución promedio. 

Esto puede esquematizarse 

 
P. J.W. Debije (1884 ï 1966) 

 
E.A.A.J. Hückel (1896 ï 1980) 
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Estado ideal hipotético sin carga ­ estado real ; DGm  = mreal - mhipot. 

pero 

mhipot. = m
0
 + RT ln m   y  mreal = m° = m

0
 + RT ln g°m 

ya que cuando la solución se comporta idealmente la actividad es igual a la molalidad. En cambio, 

para la solución real la actividad a± es g°m 

Además     

                                                      Wô = ï DGm = RT ln g°                                               (6 ï 60)    

El potencial eléctrico en el vacío en un punto a una distancia r de una carga puntual ze
ï    5  

 es 

                                                                                                                   (6 ï 61)   

Aquí hay que introducir dos modificaciones: La primera modificación se debe a la presencia del 

solvente. La permitividad relativa del agua eH2O es de 78,5, por lo que para una distancia dada el 

potencial eléctrico se reduce considerablemente respecto del vacío. 

                                                                                                               (6 ï 62)    

La segunda modificación se debe a la presencia de la atmósfera iónica. Supongamos que en las 

proximidades del ión central colocamos una carga exploradora para medir el potencial eléctrico. 

Comprobaríamos que el potencial es menor que el esperado por la ecuación (6 ï 62) debido a la 

interacción débil con la atmósfera iónica que tiene carga de signo opuesto y que está apantallando  

al ión central. Para neutralizar el efecto de la atmósfera iónica Debye y Hückel introdujeron un 

factor de corrección en la (6 ï 62) reemplazando  1/ r por  (1/ r) exp (- r/ rD) 

El parámetro rD se llama longitud de apantallamiento o longitud de Debye y determina cuánto 

disminuiría el potencial respecto de su valor si no existiera la atmósfera iónica. Si rD  es muy grande 

el potencial apantallado es prácticamente igual al potencial puro. En cambio, cuando rD es pequeño 

el potencial del ión apantallado es muy inferior al del ión puro, aún para distancias cortas. 

Incluyendo esta corrección la (6 ï 62) toma la forma 

                                                                                              (6 ï 63)     

                                                 

5
  Donde e

ï
 es el valor absoluto de la carga del electrón. El signo negativo se usa para diferenciar esta expresión de 

la base de los logaritmos naturales.  
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Aquí se impone determinar rD. En electrostática el potencial eléctrico resultante de una 

distribución de cargas está relacionado con esa distribución mediante la ecuación de Poisson.  

 

                                                                                                                   (6 ï 64)     

donde el primer miembro es el operador laplaciano del potencial eléctrico y r(r) a la densidad de 

carga. En el caso de una distribución de cargas simétricamente esférica el potencial depende 

únicamente del radio y la ecuación de Poisson toma la forma 

                                                                                                    (6 ï 65)     

De esta ecuación podría obtenerse el valor de rD, pero previamente se requiere conocer la 

densidad de carga r(r) . 

Para determinar el valor de la densidad de carga en un punto dado se requiere otra ecuación. 

Debye y Hückel propusieron que la densidad de carga en cualquier punto debe ser considerada 

como resultado de la interacción electrostática entre el ión central y su atmósfera iónica por un lado 

y la agitación térmica que tiende a desordenar ese sistema por el otro.  

La variación de energía asociada al proceso de traer un contraión de carga zc e
ï
 desde una 

distancia  infinita hasta una distancia r de un ión central de carga ze
ï
  es 

                                                                  DE = zc e
ï
fr                                                     (6 ï 66)     

donde fr es el potencial generado por el ión central. 

Aquí es cuando Debye y Hückel  postularon que los iones que cumplen con la (6 ï 66) a la 

temperatura T presentan una distribución de Boltzmann. Sea Nr el número de iones por unidad de 

volumen de la solución para los cuales el potencial es fr  y N0 el número de iones por unidad de 

volumen de la solución para los cuales el potencial  es cero. 

                                                                                                                       (6 ï 67)        

k = R/ NA es la constante de Boltzmann y NA  es el Número de Avogadro. 

Reemplazando la (6 ï 66) en la (6 ï 67) 
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                                                                                                                     (6 ï 68)      

La densidad de carga r(r) viene medida por el número de iones por unidad volumen. En nuestro 

caso el número total de iones por unidad de volumen lo podemos expresar como el número de 

cationes N+ más el número de aniones N- presentes en la unidad de volumen. Esto es 

                                                         r(r) = N+ z+ e
ï
 + Nï zï e

ï
                                          (6 ï 69)   

Si bien se coloca el signo más entre los términos del segundo miembro, debe tenerse presente 

que z+ tendrá signo positivo por ser el número de cargas de cada catión y z- tendrá signo negativo al 

ser el número de cargas de cada anión. 

                                                     (6 ï 70)      

Analicemos el significado de los exponentes de la (6 ï 70). Los numeradores representan la 

energía debida a las interacciones electrostáticas mientras kT  es la energía de cada ión debida a la 

temperatura T y es esta energía la que tiende a dispersar a los iones unos respecto de los otros. Si kT 

tiene un valor pequeño respecto de la energía de integración electrostática, predominará esta última 

y los iones terminarán uniéndose en una estructura cristalina determinada. Como en nuestro caso los 

iones se mantienen en solución debemos aceptar que kT es mucho mayor que las energías debidas a 

las interacciones electrostáticas. Aceptar esta hipótesis implica que los exponentes de e son muy 

pequeños los que nos permite simplificar la (6 ï 70) usando el desarrollo e
x
 = 1 + x + é y escribir 

                                               (6 ï 71)    

donde los puntos suspensivos representan los términos menores que se desprecian. 

En las proximidades del ión central hay un número mayor de contraiones. Esta distribución no 

uniforme es la que origina el potencial eléctrico. En la zona donde el potencial eléctrico es nulo, la 

distribución de iones es uniforme y como la solución es eléctricamente neutra, el número de 

cationes con potencial cero multiplicado por la carga de cada catión debe ser igual y de signo 

contrario al número de aniones con potencial cero multiplicado por la carga del anión y, por lo 

tanto, el primer término del segundo miembro es cero. En general, no ocurrirá lo mismo si las 

cargas de los iones se elevan al cuadrado, con lo que la (6 ï 68) se simplifica a 

                                                                                    (6 ï 72)     

Para simplificar la suma encerrada entre paréntesis, Debye y Hückel recurrieron al concepto de 

fuerza iónica. 
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 Recordemos que N0+ y N0ï son, respectivamente, los números de cationes y aniones por unidad 

de volumen, que están a una distancia considerable del ión central de modo que su potencial se 

considera cero. De modo que si los dividimos por el número de Avogadro, NA, obtenemos el 

número de moles de cada especie iónica por unidad de volumen. Por lo tanto dividiendo y 

multiplicando la (6 ï 72) por NA y llamando c+ y cï  a las concentraciones molares de cationes y 

aniones  

                                                                                       (6 ï 73) 

Si llamamos rS a la densidad del solvente y despreciamos la pequeña variación de volumen  

causado por la presencia del electrolito podemos reemplazar las respectivas concentraciones de los 

iones por sus molalidades estequiométricas. Para ello debemos recordar que la molalidad es el 

número de moles por kilogramo de disolvente y que la masa de disolvente es rSV. Por ello al 

multiplicar y dividir el paréntesis por rS obtenemos 

 

y multiplicando y dividiendo por 2 

                                                                                     (6 ï 74)  

con lo que podemos introducir la expresión de la fuerza iónica dada por la  (6 ï  59) 

                                                                                                   (6 ï 75)     

Si multiplicamos y dividimos el segundo miembro por NA  nos queda una expresión en la cual el 

NA
2
 e 
ï(2)

 es la constante de Faraday al cuadrado D  2
 y en el denominador k.NA es la constante R. 

Por lo tanto 

                                                                                                          (6 ï 76)      

y haciendo 

                                                                                                                  (6 ï 77)     

obtenemos 

                                                                                                                     (6 ï 78)             
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Encontramos así la expresión que nos da la densidad de carga en función del potencial. Ambas 

magnitudes son proporcionales aunque de signo negativo. Reemplazando este valor en la ecuación 

de Poisson (6 ï 65) 

 

si sustituimos fr  = v/ r, la (6 ï 78) se reduce a  

                                                                                                                  (6 ï 79)         

cuya solución es del tipo 

                                                                                            (6 ï 80)    

donde A y B son constantes arbitrarias. Por lo tanto    

                                                                                      (6 ï 81)       

    La regla de LôH¹pital nos permite encontrar que el segundo término del segundo miembro 

tiende a infinito cuando r ­ ¤. Sin embargo, el potencial debe permanecer finito a medida que r ­ 

¤. Por lo tanto, este término, si bien es solución matemática, no tiene sentido físico, lo que nos lleva 

a hacer B = 0 y 

                                                                                                          (6 ï 82)          

Desarrollando la función exponencial en serie y, dado que el exponente es pequeño, tomando en 

cuenta sólo los dos primero términos de la serie 

                                                                                            (6 ï 83)    

Si en la solución se encontrase únicamente el ión central, la concentración es cero y k = 0. En 

este caso el potencial en un punto cualquiera a una distancia r será el causado por el ión central 

 

pero cuando k = 0 , la (6 ï 83)  toma la forma 

0
1 22

2
=fk-ö

÷

õ
æ
ç

å f
r

r

dr

d
r

dr

d

r

0
2

2

2

=k- v
dr

vd

[ ] []rexpBrexpAv k+k-=

[ ] [ ]
r

rexp
B

r

rexp
Ar

k
+

k-
=f

[ ]
r

rexp
Ar

k-
=f

k-=ö
÷

õ
æ
ç

å k-
=f A

r

A

r

r
Ar

1

r

ez
r

-

pe
=f +

OH 2
4

1



Temas de Química Física 

140 
 

 

de aquí que podamos encontrar el valor de A 

                                                                                                                        (6 ï 84)   

y la (6 ï 84) toma la forma       

                                                                                                      (6 ï 85)    

Combinando esta ecuación con la (6 ï 63) se puede encontrar el valor de rD. 

Supongamos que todos los iones presentes en la solución están cargados excepto el que va a 

constituir el ión central positivo. El trabajo para cargar al ión positivo en presencia del resto 

trayendo la carga desde una distancia a es 

                                                                                                                       (6 ï 86)        

Pero, como la carga del ión es z + e
-
, dq = e

- 
dz+ . Aplicando la (6 ï 85) para r = a, obtenemos 

 

                                                                                                  (6 ï 87)      

En esta ecuación el primer término del segundo miembro representa la energía propia del ión 

central y el segundo la energía de interacción con los demás iones. Esta es precisamente, la energía 

de Gibbs extra de un solo ión positivo debido a la presencia de otros iones. 

Para un mol de electrolito hemos escrito 

                                                       Wôm =  ï DGm = RT ln g°                                          (6 ï 60) 

para un mol de cationes será 

                                                                                                (6 ï 88)    

y dividiendo por NA  se obtiene para un sólo catión 
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                                                               Wô = k T ln g+                                                     (6 ï 89)    

de modo que 

                                                                                                        (6 ï 90)         

si el ión fuera negativo 

                                                                                                        (6 ï  91)     

El coeficiente de actividad iónica media puede calcularse a partir de la ecuación (6 ï 57)  

                                                                                                                     (6 ï 57) 

si tomamos logaritmos 

n ln g°   = n+ ln g+ + n- ln g- 

y de las ecuaciones (6 ï 90) y (6 ï 91)  

                                                                                      (6 ï 92)   

Como el electrolito es eléctricamente neutro, se debe cumplir  

                                                                                                                       (6 ï 93) 

 

     multiplicando por z+ :                               

      multiplicando por zï :                             

Sumando miembro a miembro estas dos últimas igualdades 

 

Reemplazando en la (6 ï 92)  
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                                                                       (6 ï 94)  

pasando a logaritmos decimales y reemplazando k por su valor de la (6 ï 77) 

                                                      (6 ï 95)    

Los dos primeros factores del segundo miembro son constantes y el tercero es la raíz cuadrada 

de la fuerza iónica I . Por lo tanto, para el agua, a 25 ºC (eH2O = 78.,54) y 

                                                      log g ° =  0,5092  z+zï  I  
½
                                           (6 ï 96)   

Tanto la (6 ï 95) como la (6 ï 96) se conocen como ley límite de Debye ï Hückel. Esta ley 

predice que el logaritmo del coeficiente de actividad iónica media es proporcional a la raíz cuadrada 

de la fuerza iónica de la solución. La pendiente de la recta es negativa debido a que el factor de 

proporcionalidad, el producto de los valores numéricos de las cargas de los iones, es negativo ya 

que z- es negativa. 

Las predicciones de la ley límite de Debye ï Hückel se ajustan muy bien para soluciones 

diluidas de electrolitos fuertes. Precisamente, el t®rmino ñley l²miteò se aplica por las mismas 

razones que en el caso de la ecuación del gas ideal. 

 

6 ï 21. La ecuación de Onsager 

Con posterioridad a los trabajos de Debye y Hückel se 

realizaron varios intentos por mejorar la teoría del 

comportamiento de las soluciones de electrolitos. En ellos se 

tomaron en cuenta factores que la teoría original había 

aproximado, por ejemplo el tamaño relativo de los iones, la 

linealización de las expresiones exponenciales, las 

interacciones ión - dipolo entre los iones y las moléculas de 

solvente, y se reemplazó la permitividad relativa del solvente 

por la de la solución. Las ecuaciones que se propusieron 

reciben el nombre de ecuaciones ampliadas. Una de ellas fue 

propuesta en 1926 por Lars Onsager. 

La existencia de una atmósfera iónica que rodea a un ion 

de carga opuesta es un factor importante que retarda el 

movimiento de ese ion cuando está forzado a moverse por la acción de un campo eléctrico. Si el ion 

se encuentra en estado estacionario, las interacciones electrostáticas fuerzan a que la atmósfera 

iónica se ordene de manera simétrica alrededor de ese ion. Pero si se aplica una diferencia de 
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potencial eléctrico que fuerza al ion a 

moverse hacia un determinado lado, la 

atmósfera iónica, cuya carga es opuesta a la 

del ion central, se deforma acumulando carga 

eléctrica en el sentido opuesto al del 

movimiento del ion.  

Esta asimetría de la atmósfera iónica 

tiene por efecto arrastrar al ion central en 

sentido opuesto a su movimiento con el 

consiguiente retraso de su velocidad. Este 

efecto se conoce como efecto de asimetría y 

también como efecto de relajación. Otro 

factor que retrasa el movimiento del ion 

central en un campo eléctrico se debe a las moléculas del solvente que, al ser polares, son 

arrastradas por la atmósfera iónica, mediante una interacción ion-dipolo, lo que retrasa aún más la 

velocidad del ion central. Este factor de retardo, se conoce como efecto electroforético. Si bien  

Debye y Hückel tomaron en consideración el efecto de asimetría, supusieron que el ion central se 

desplazaba en línea recta. En cambio, Lars Onsager consideró que las interacciones entre la 

atmósfera iónica con las moléculas del solvente debía inducir pequeños cambios en la dirección del 

movimiento del ion central, cambios que se podían asimilar al movimiento browniano. Por eso, 

tomando en cuenta las desviaciones aleatorias en su trayectoria y considerándolas como 

movimiento browniano Onsager propuso para la fuerza de relajación la expresión: 

                                                                                                            (6 ï 97) 

En la ecuación (6 ï 97), V' es el gradiente de potencial aplicado  y w es un número cuya magnitud 

depende del tipo de electrolito. Así, para un electrolito uni-univalente w  es 2 ï 2
1/2 

= 0,586. 

En cuanto a la fuerza electroforética, la ecuación propuesta fue 

                                                                                                                        (6 ï 98) 

donde Kc es un coeficiente que depende de la fricción del ion central respecto al solvente y h el 

coeficiente de viscosidad del medio. Incorporando estos dos factores al desarrollo de Debye y 

Hückel obtuvo para la conductividad molar, L, de una solución de electrolito cuya concentración es 

c 

                                                                                                             (6 ï 99) 

que se conoce como ecuación de Debye-Hückel-Onsager. L0 es la conductividad de la solución que 

contiene un mol de electrolito a una concentración lo suficientemente baja como para que los iones 
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Figura 6 - 9 Catión y su atmósfera iónica. Efecto del 

campo eléctrico sobre la atmósfera iónica. 
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no interactúen, mal llamada conductividad molar a dilución infinita y A y B son constantes que 

dependen de la naturaleza del solvente, del electrolito y de la temperatura. Para el caso de un 

electrolito fuerte mono - monovalente, como el cloruro de potasio, que se disocia completamente en 

solución dando dos iones monovalentes, la ecuación de Onsager es  

                                                                                   (6 - 100) 

En esta ecuación D es la constante dieléctrica del solvente h su viscosidad y T la temperatura 

absoluta. c es la concentración en equivalentes gramo por litro o, en este caso, moles por litro. 

El primer término del corchete en la ecuación de Onsager se debe al efecto electroforético 

mientras que el segundo se debe al efecto de asimetría. 

Posteriormente al agregado de Onsager se fueron introduciendo más variables para tratar que 

sea aplicable a soluciones más concentradas Así se tomaron en cuenta factores que la teoría original 

había aproximado, por ejemplo el tamaño relativo de los iones, la linealización de las expresiones 

exponenciales, las interacciones ión - dipolo entre los iones y las moléculas de solvente, y se 

reemplazó la permitividad relativa del solvente por la de la solución.  

El problema de todas estas ecuaciones es que no pueden cuantificar las interacciones eléctricas 

entre los iones que forman la atmósfera iónica. 

Un estudio más particularizado de la ley límite de Debye - Hückel , sus ampliaciones y sus 

aplicaciones para el estudio de la conductividad eléctrica, solubilidad, coeficiente osmótico de las 

soluciones de electrolitos puede consultarse en Glasstone S. Tratado de Química - Física. 3a. ed. 

Aguilar. Madrid. 1972. 

 

6 ï 22. Fuerza iónica y coeficientes de actividad. 

La importancia de la utilización de la fuerza iónica ha sido demostrada por Lewis y Randall 

quienes han encontrado que, para soluciones diluidas de electrolitos fuertes, aquellos que liberan 

iones de las mismas cargas ï por ejemplo, KCl, NaCl, LiBr, HCl ï tienen los mismos coeficientes 

de actividad en soluciones de la misma fuerza iónica. Algunos de esos coeficientes de actividad 

iónica media en solución acuosa se muestran en la tabla de la Figura 6 ï 9. 

Los electrolitos que al disociarse liberan iones con cargas múltiples  tienen efectos más 

pronunciados sobre los coeficientes de actividad de esos iones que los electrolitos que liberan iones 

con una sola carga.  
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Molalidad 

estequimétrica 
 

0,001 

 

0,005 

 

0,01 

 

0,02 

 

0,05 

 

0,1 

 

0,2 

 

0,5 

 

1,0 

 

2,0 

 

3,0 

HNO3 0,965 0,927 0,902 0,871 0,823 0,785 0,748 0,715 0,720 0,783 0,876 

HBr 0,966 0,929 0,906 0,879 0,838 0,805 0,782 0,790 0,871 1,170 1,670 

HCl 0,966 0,928 0,905 0,875 0,830 0,796 0,767 0,757 0,809 1,009 1,316 

H2SO4 0,820 0,643 0,545 0,455 0,341 0,266 0,210 0,155 0,131 0,125 0,142 

NaOH 0,966 0,931 0,899 0,860 0,818 0,766 0,720 0,693 0,679 0,700 0,771 

KOH 0,967 0,920 0,900 0,860 0,824 0,798 0,765 0,728 0,756 0,888 1,081 

NaCl 0,966 0,929 0,904 0,875 0,825 0,778 0,732 0,679 0,656 0,670 0,719 

KCl 0,965 0,927 0.901 0.872 0.815 0.769 0.717 0.650 0.605 0.575 0.573 

KI 0,965 0,927 0,905 0,880 0,841 0,776 0,731 0,675 0,646 0,641 0,657 

KBr 0,965 0,927 0,903 0,872 0,822 0,771 0,721 0,657 0,617 0,596 0,600 

NaBr 0,966 0,934 0,914 0,887 0,844 0,800 0,740 0,695 0,686 0,734 0,826 

NaNO3 0,966 0,929 0,901 0,871 0,819 0,758 0,702 0,615 0,548 0,481 0,438 

ZnCl2 0,881 0,789 0,731 0,667 0,628 0,575 0,459 0,394 0,337 0,282 - 

CaCl2 0,885 0,789 0,732 0,669 0,584 0,531 0,482 0,457 0,509 0,807 1,550 

Na2SO4 0,887 0,778 0,714 0,641 0,531 0,450 0,360 0,270 0,200 - - 

ZnSO4 0,734 0,477 0,387 0,298 0,202 0,148 0,104 0,063 0,044 0,035 0,041 

MgSO4 0,734 0,478 0,399 0,319 0,220 0,180 0,129 0,088 0,064 0,055 0,064 

AlCl 3 0,853 0,716 0,632 0,541 0,429 0,389 0,353 0,384 0,621 - - 

LaCl3 0,853 0,716 0,637 0,552 0,417 0,356 0,298 0,303 0,387 0,954 - 

In2(SO4)3 0,422 0,160 0,111 0,080 0,035 0,025 0,021 0,014 - - - 

Ce2(SO4)3 0,421 0,159 0,171 0,112 0,063 0,041 - - - - - 

Ca(NO3)2 0,880 0,770 0,709 0,637 0,540 0,479 0,380 0,350 - - - 

Figura 6 ï 10. Coeficientes de actividad iónica media de soluciones acuosas a 25 ºC 
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Cuestionario  

6 ï 1. Enuncie la ley de Raoult 

 

6 ï 2. ¿A qué se llama solución ideal? 

 

6 ï 3. Demostrar que al formarse una solución ideal no hay efecto térmico alguno. 

 

6 ï 4. Sobre la base de la ecuación 

                            

deducir que las soluciones ideales se forman con una aditividad exacta de los volúmenes de los 

constituyentes. 

 

6 ï 5. ¿Qué forma toma la ecuación de Duhem - Margules si se supone que el vapor de un solvente 

se comporta como gas ideal? 

 

6 ï 6. Demostrar que si la Ley de Raoult es aplicable a un constituyente de una solución  binaria 

líquida a cualquier composición, también es aplicable al otro. 

 

6 ï 7. ¿A qué se llama volatilidad de un componente en una solución? 

 

6 ï 8. ¿Qué establece la ley de Henry? 

 

6 ï 9. Demostrar que la solubilidad de un gas en una solución ideal disminuye con el aumento de 

la temperatura. 

 

6 ï 10. ¿Qué relación existe entre el ascenso ebulloscópico de una solución ideal de soluto no volátil 

y su concentración? 

 

6 ï 11. ¿Qué entiende por presión osmótica? 

 

6 ï 12. ¿Qu® establece la ecuaci·n de vanôt Hoff para la presión osmótica? ¿En qué casos es válida? 

 

6 ï 13. ¿Qué entiende por propiedades constitutivas, aditivas y coligativas? 

 

6 ï 14. Indique si la presión parcial que ejerce un gas en una mezcla gaseosa ideal es una propiedad 

constitutiva o coligativa. Justifique su respuesta. 

 

6 ï 15. ¿Cómo se puede medir la actividad de una especie iónica? 

 

6 ï 16. ¿Cómo se define la molalidad iónica media de un electrolito? 
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6 ï 17. ¿Qué determina la longitud de Debye? 

 

6 ï 18. ¿Cómo se define la fuerza iónica de un electrolito? 

 

6 ï 19. ¿Cuál es la expresión de la ley  límite de Debye - Hückel? 
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Ejercicios y problemas 

 

6 ï 1. La presión de vapor del agua a 20 ºC es 17,535 torr. Al disolver isotérmicamente una cierta 

masa de glucosa en agua a esa temperatura, la presión de vapor de la solución desciende a 17,290 

torr. Calcular la fracción molar de la glucosa en esa solución 

 

6 ï 2. El descenso relativo de la presión de vapor de una solución de benzaldehido en éter a 15 ºC 

es 0,132. Calcular la fracción molar del éter en la misma. 

 

6 ï 3. La presión de vapor del alcohol etílico a 40 ºC es 135,3 torr. Cuál será la fracción molar de 

la glicerina en solución alcohólica si dicha solución tiene, a la misma temperatura, una presión de 

vapor de  133,5 torr. Suponer comportamiento ideal. 

 

6 ï 4. Utilizando la ecuación de Duhem - Margules demostrar que si la ley de Raoult es aplicable a 

un componente de una solución binaria es aplicable también al otro. 

 

6 ï 5. Las presiones de vapor del benceno y del tolueno, puros, a 30 °C son 118,2 y 36,7 torr 

respectivamente. Las sustancias tienen una estructura química tan parecida que las mezclas de 

ambas son prácticamente ideales, ¿qué composición en peso tiene una solución líquida cuya presión 

de vapor a 30°C es de 80,0 torr? 

 

6 ï 6. La composición del aire, en volumen es 78,06 % de N2; 21,00 % de O2 y el resto constituido 

por gases inertes. Los coeficientes de absorción del N2 y del O2 en agua a 20 ºC son 0,0150 y 

0,0280, respectivamente. Calcular la composición molar de los gases disueltos en agua saturada de 

aire a 20 ºC suponiendo que los gases se comportan idealmente (despreciar la solubilidad de los 

gases inertes en agua) 

 

6 ï 7. La solubilidad del nitrógeno gaseoso puro en agua a 25 ºC es de 6,82.10
 - 4

 mol / litro. 

Calcular la concentración del nitrógeno disuelto en el agua en CNPT, sabiendo que la presión 

parcial de ese gas en el aire es de 0,785 atm. 

 

6 ï 8. La constante crioscópica del agua es 1,86 ºC/m. Esto significa que una solución 1 molal de 

no electrolito no volátil que se comporte idealmente producirá un descenso en el punto de 

congelación del agua de 1,86 ºC. Calcular la molalidad de una solución acuosa de sacarosa que a 25 

º C reduce la presión de vapor del agua de 23,76 torr a 22,98 torr. 

 

6 ï 9. Calcular a qué temperatura solidificará una solución acuosa que contiene 1,7100g de lactosa 

(C12H22O11) en 3600 g de agua. La lactosa o azúcar de leche es un sólido no electrolito, no volátil 

cuya masa molar es 342,0 g/mol. 
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6 ï 10. La constante ebulloscópica del agua es 0,52 ºC/m. Esto significa que una solución 1 molal 

de no electrolito no volátil que se comporte idealmente producirá un aumento en el punto de 

ebullición del agua de 0,52 ºC. Sobre  esta  base, calcular  a que temperatura hervirá la solución del 

ejercicio anterior bajo la presión de 1 atm. 

 

6 ï 11. La constante crioscópica del ácido acético es 3.90 ºC /m; la del agua 1.86 ºC /m. Calcular 

cuál es el punto de fusión del ácido acético puro sabiendo que una solución de 0.4 moles de etanol 

en 780 g de acético tiene un punto de fusión que es 15,0 º C mayor que una solución de 0,215 m de 

etanol (C2H5OH) en agua.  

 

6 ï 12. La presión osmótica de la sangre es bastante elevada, alrededor de 7,8 atm a 37 ºC. Calcular 

la concentración molar de una solución acuosa de glucosa (C6H12O6 ) que sea isotónica con la 

sangre. 

 

6 ï 13. Una muestra de 7,85 g de un compuesto orgánico 93,75 % de C y 6,25 % de H, se disuelve 

en 301g de benceno produciendo un descenso crioscópico de 1,05 ºC. Calcular la masa molar del 

compuesto y su fórmula molecular sabiendo que la constante crioscópica es 5,12 ºC /m. 

 

6 ï 14. Se tiene una solución gaseosa formada por los dos isótopos del helio 
3
He y 

4
He. Calcular la 

composición de la mezcla sabiendo que la masa atómica relativa promedio es 4,00261 mientras que 

las de los constituyentes son 3,01711 y 4,00389. 

 

6 ï 15. Calcular la molalidad iónica media de una solución de Na3PO4  0,01 m. 

 

6 ï 16.  El radio medio del átomo de hidrógeno en su estado fundamental es 0,529 ×10
 - 10 

m.  

Calcular el potencial eléctrico generado por el protón en ese radio sabiendo que su carga es 1,602 × 

10 
ï19

 C. 

 

6 ï 17. Calcular la molalidad iónica media y la fuerza iónica de una solución 0,05m de Cu(NO3)2.  

 

6 ï 18. Suponiendo aplicable la ley límite de Debye ï Hückel calcular el valor de g± en soluciones 

acuosas 10
 -4

 m de HCl, CaCl2 y ZnSO4 a 25 ºC. 

 

6 ï 19. A 25 ºC la constante de disociación del ácido acético es 1,75 × 10 
ï5

. Utilizando la ley límite 

de Debye ï Hückel calcular el grado de disociación en soluciones 0,010; 0,10 y 1,0 molal. 

 

6 ï 20. Por extrapolación de las solubilidades experimentales de cloruro de talio (I) en agua a 25 ºC, 

en presencia de diversos electrolitos se encuentra un valor límite para m° de 0,01422. En presencia 

de KCl 0,025 molal, la solubilidad del TlCl es 0,00869 molal. Calcular el coeficiente de actividad 

iónica media del TlCl en esta solución. 

 

6 ï 21. Demostrar que la variación de energía libre de una solución al pasar de una concentración 

molal m  de un soluto  a otra mô es igual a  
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donde n es el número de iones gramo formado por mol de soluto electrolítico disuelto y las a, m, y g 

son las actividades, molalidades y coeficientes de actividad respectivamente. 

 

6 ï 22. Demostrar que el coeficiente de actividad iónica media deducido de la ecuación de Debye - 

Hückel se puede escribir de la forma 

                       

 

Calcular los valores de A y B de la ecuación de Debye - Hückel, a 25 ºC, para el alcohol metílico 

como disolvente, sabiendo que su constante dieléctrica es 31,5. Indique la expresión para el 

coeficiente de actividad iónica media del cloruro de zinc en soluciones de ese alcohol 

moderadamente diluidas en función de la fuerza iónica. la densidad del alcohol metílico a 25 ºC es 

0,790 g.cm
ï3 

 

6 ï 23. Demostrar que si g1,1 es el coeficiente de actividad iónica media de un electrolito uni-

univalente y g es el de otro electrolito con iones de valencia z+ y zï a la misma fuerza iónica, la ley 

límite de Debye - Hückel exige que 

6 ï 24.  

 

6 ï 25. La solubilidad del sulfato de bario en agua a 25 ºC es de 9,56 × 10
ï6

 mol / litro. Calcular la 

solubilidad de esa sal en presencia de  (a) cloruro de sodio 0,01 molar suponiendo que la distancia 

promedio de máxima aproximación de los iones es 3 × 10 
ï10

 m.  
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VII.  ELECTROQUÍMICA 

 

 

 7 ï 1. Las leyes de la electrólisis de Faraday 

La circulación de una corriente eléctrica a través de una 

solución de electrolito o de un electrolito fundido, suele 

provocar distintas transformaciones en ellos. En algunos casos 

se deposita sobre alguno o  ambos electrodos una sustancia 

simple que se encontraba formando parte del compuesto 

electrolítico, en otros casos algún elemento presente en el 

electrolito se libera como sustancia  simple gaseosa. Hay 

casos en que se disuelve el electrodo. También hay casos en 

que se descompone el solvente. 

El  conjunto de las transformaciones químicas originadas 

por la circulación de una corriente eléctrica a través de un 

electrolito fundido o una solución de electrolito se llama 

electrólisis.  

En 1833, Michael Faraday, al estudiar los fenómenos de 

electrólisis encontró una relación entre la cantidad de 

electricidad que circula a través de la solución de electrolito y la masa de sustancia que reacciona en 

los electrodos por efecto de la corriente. Sean w1, w2, ... , wn las masas que se depositan, liberan, 

disuelven, etc., por la acción de las respectivas cargas q1, q2, ... , qn . Experimentalmente, Faraday 

encontró que 

                                                                                                         (7 ï 1) 

La ecuación (7 ï 1) constituye la expresi·n matem§tica de la llamada ñPrimera Ley de Faradayò 

cuyo enunciado es 

  La masa de sustancia que sufre una transformación química por el paso de una corriente 

eléctrica a través de un electrolito es proporcional a la cantidad de electricidad que ha circulado. 

EQ

n

n E
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w
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M. Faraday (1791 ï 1867) 
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 EEQ recibe el nombre de equivalente electroquímico de la especie química que se transforma en 

el electrodo. Resulta evidente que el equivalente electroquímico de un elemento en un compuesto 

viene medido por la masa de dicho elemento que se transforma (en el electrodo) por la acción de la 

unidad de carga. Si bien en el Sistema Internacional se lo expresa en kg C
-1
 usualmente se lo 

expresa en g C
-1
. 

 

Figura 7 ï1. Cubas electrolíticas conectadas en serie. 

Posteriormente, Faraday hizo circular una corriente eléctrica a través de varias cubas conectadas 

en serie, conteniendo cada cuba un electrolito distinto (ver Figura 7 ï 1) y encontró que las masas 

de las distintas especies químicas que reaccionaban en los electrodos por el paso de esa corriente 

eran proporcionales a sus respectivas masas de combinación, ð o equivalentes gramo
1
. Es decir, si 

por el paso de una corriente de q coulombs en la cuba 1 reacciona una masa w1  de sustancia simple 

cuyo equivalente gramo en el electrolito es Eq1, y en la cuba 2 reacciona una masa w2 de sustancia 

simple cuyo equivalente gramo en el electrolito es Eq2, .... , y en la cuba n reacciona una masa de 

sustancia simple wn  cuyo equivalente en el electrolito es Eqn se verifica 

                                                                                               (7 ï 2) 

La (17 - 2) constituye la expresi·n matem§tica de la llamada ñSegunda Ley de Faradayò cuyo 

enunciado es: 

Las cantidades de sustancias distintas que se depositan, disuelven o liberan por el paso de la 

misma cantidad de electricidad  son proporcionales a sus respectivos pesos equivalentes químicos. 

                                                 

1
 Se define masa de combinación o equivalente gramo de un elemento en un compuesto como la masa de ese 

elemento que se combina o que sustituye a 8,0g de oxígeno o a 1,0g de hidrógeno en esa sustancia. También se suele 

llamar ñequivalente qu²micoò. 

.cte
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En rigor, las dos leyes de Faraday se pueden compendiar en una sola. En efecto, si aplicamos la 

primera ley sucesivamente a dos elementos distintos cuando son producidos por dos cargas distintas  

qô y qò  tendremos 

  y    

y cuando en ambas electrólisis la cantidad de electricidad es la misma qô = qò = q , la segunda ley 

nos autoriza a escribir 

   y    

de donde  

                                                                                                        (7 ï 3) 

El equivalente gramo de un elemento en un compuesto es una constante característica del 

elemento en ese compuesto. El equivalente electroquímico de un elemento, también lo es. Por lo 

tanto, el cociente entre ambos es una constante que tiene el mismo valor cualquiera sea el 

electrolito, es decir es una constante universal. Esa constante universal se ha determinado con 

bastante precisión2, recibe el nombre de constante de Faraday y se la indica con la letra D. Su valor 

es: 

D  = 9,6485339 9 × 10
4
 C/Eq                                          (7 ï 4) 

Las unidades surgen del hecho que el equivalente gramo se expresa en gramos/equivalente 

gramo y el equivalente electroquímico se expresa en gramos/coulomb. 

Para los cálculos comunes, se suele aproximar el valor de D a 96500 C/Eq. En electricidad a 

96500 coulomb se lo llama faraday. 

Además de su valor práctico, las leyes de Faraday tienen un significado teórico de gran 

importancia. Por acción del campo eléctrico los cationes (iones con carga positiva) migran hacia el 

cátodo donde captan los electrones de la corriente eléctrica, mientras que los aniones (iones con 

carga negativa) se descargan en el ánodo. Si el proceso catódico o anódico de un equivalente gramo 

requiere el paso de un faraday de electricidad es razonable suponer que esta cantidad de electricidad 

representa la carga que lleva un equivalente gramo de cualquier ión. Si el ión tiene valencia z, en un 

mol de iones habrá z equivalentes gramo y, por lo tanto, su carga total será z D coulomb. Como en 

un mol de iones hay el número de Avogadro (NA) iones, la carga que transporta cada ión será z D 

/NA.  

                                                 

2
 NIST, CODATA 2006. La incertidumbre afecta la octava cifra decimal. 

'qEw EQ ³= 11 "qEw EQ ³= 22

qEw q ³= 11 qEw q ³= 22
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La valencia z es un número entero: 1 para un ión monovalente, 2 para un ión divalente, 3 para un 

ión trivalente, etc. Esto implica que la carga que transporta cualquier ión es un múltiplo de una 

unidad de carga eléctrica fundamental  cuyo valor es D /NA. Mediante un gran número de 

experimentos independientes se logró identificar esta unidad de carga eléctrica con el valor absoluto 

de la carga del electrón.  

La determinación más precisa del número de Avogadro (en la escala de masas atómicas relativas 

que establece un valor 12,00000 para el 
12

C) arroja un valor 

                                                  NA = 6,0221417 9 × 10
23

 mol
-1   

  3                                    (7 ï 5) 

Por lo tanto, el valor absoluto de la carga del electrón es 9,6485339×10
4
/6,0221417×10

23 
= 

1.60217650 × 10
-19

 C. 

 

  7 ï 2. Migración de iones. Número de transporte 

  Si bien los cationes y aniones se neutralizan en cantidades equivalentes en ambos electrodos, 

estos iones no se mueven con la misma velocidad bajo la acción de la F.E.M. aplicada.  Esto se 

debe a que en muchos casos la carga que transporta cada ión es diferente a la que transporta el ión 

de carga opuesta ð como en el caso de ciertas sales fundidas ð la corriente es transportada por un 

sólo tipo de iones.  

Consideremos el caso en que el electrolito está disuelto en agua y la carga de los cationes es 

diferente a los aniones ð supongamos que la relación de cargas es 1 a 3. Dado que se deben 

cumplir las leyes de Faraday, los cationes se deben mover más rápido por acción del campo 

eléctrico ya que por cada anión que se descarga en el ánodo se deben cargar 3 cationes en el cátodo, 

de manera de mantener una circulación uniforme de corriente. A partir de este caso ð y de 

cualquier otro que se considere ð encontraremos que el número total de iones descargados o 

cargados en cada electrodo en un intervalo de tiempo, depende de la velocidad que tenga cada 

especie iónica. O, en forma más general, el número de equivalentes electroquímicos que reaccionan 

en cada electrodo por la circulación de la corriente eléctrica en la unidad de tiempo es proporcional 

a la velocidad de la especie iónica que interactúa con cada electrodo. Si llamamos nī al número de 

equivalentes electroquímicos del anión que interactúa en el ánodo y n+ al número de equivalentes 

electroquímicos del catión que interactúa en el cátodo 

                                                                   nī   = k uī                                                          (7 ï 6) 

y 

                                                                  n+  = k u+                                                            (7 ï 7) 

                                                 

3
 NIST, CODATA. 2006. La incertidumbre afecta la octava cifra decimal. 
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donde uī es la velocidad del anión y u+ es la velocidad del 

catión. Por lo tanto el número total de equivalente 

electroquímicos ntotal será 

                                                               ntotal = k (uī + 

u+)                                           (7 ï 8) 

De las expresiones anteriores se deduce que la fracción 

de carga eléctrica que transportan los aniones en la unidad 

de tiempo será nī/ntotal y la fracción de carga eléctrica que 

transportan los cationes en el mismo intervalo será n+/ntotal. 

Cada fracción de la corriente total que transporta cada 

especie iónica se llama número de transporte y se los 

representa mediante los símbolos tī y t+. Por lo tanto, el 

número de transporte del anión será 

                                                                                                                          

(7 ï 9) 

y 

                                                                                                                        (7 ï 10) 

de modo que  

                                                                 tī+ t+= 1                                                            (7 ï 11) 

 

  7 ï 3. Medición del número de transporte. Método de Hittorf 

  En 1853, Johann Wilhelm Hittorf desarrolló un método experimental para medir los números 

de transporte. El aparato se esquematiza en la Figura 7 ï 2 y consta de dos compartimientos, 

an·dico y cat·dico, separados por un ñcompartimiento intermedioò que posee dos llaves de paso 

que permiten, en cualquier momento, detener la migración de los iones y dosar las concentraciones 

en los 3 compartimientos. En el circuito se intercala un coulombímetro conectado en serie de 

manera que a través de él circule la misma corriente que a través de la solución de la que se quiere 

determinar los números de transporte. En el coulombímetro se verifica la reacción  

              Cu
2+

 + 2e
ī
  Ÿ  Cu 

de manera que midiendo la masa de cobre depositada se puede determinar el número total de 

equivalentes electroquímicos ntotal. Los números de equivalentes de anión o catión se obtienen 

midiendo la variación de concentración de la solución en el respectivo compartimiento. Como la 

suma de ambos números de transporte debe ser la unidad, sólo debería estimarse uno de ellos. Sin 
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J. W. Hittorf (1824 ï 1914) 
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embargo,  la determinación de los dos se hace a fines de comprobación. El aparato se diseña de 

manera tal de reducir al mínimo la convección y la difusión de manera que los cambios en la 

concentración en los compartimientos puedan ser atribuidos al transporte iónico y no a factores 

extraños. También debe evitarse que en el proceso de electrólisis se desprendan gases que puedan 

agitar la solución. 

El aparato se llena con la solución de electrolito en estudio de la cual debe conocerse la 

concentración en peso. Se introducen los electrodos adecuados y el aparato se conecta en serie con 

el coulombímetro a una fuente. Se hace circular corriente eléctrica de 0,01 a 0,02 A durante un par 

de horas, de modo que se produzcan cambios apreciables aunque no demasiado grandes. Entonces 

se cierran las llaves de paso al tiempo que 

se interrumpe la corriente y se determina la 

masa y la concentración de electrolito en 

cada uno de los compartimientos. 

Conociendo la concentración inicial se 

pueden calcular los cambios en el número 

de moles de electrolito en cada 

compartimiento. La concentración del 

ñcompartimiento intermedioò debe 

permanecer inalterada después de la 

electrólisis  

Como prueba de que no se ha 

producido algún efecto de interferencia ya 

que en régimen estacionario la 

concentración de electrolito en esa zona 

debe ser constante. 

 

 

 7 ï 4. El método de la frontera móvil 

 En la práctica, el método de Hittorf presenta muchas dificultades. El desarrollo de un gradiente 

de concentración por el flujo de corriente provoca una difusión del electrolito de la zona de mayor 

concentración a la de menor concentración lo que tiene el efecto contrario al que se quiere medir. 

Debe regularse el lapso de tiempo en que circula la corriente para que los resultados sean 

apreciables así como también la intensidad de corriente para evitar que se genere una convección en 

la solución que la vuelva a mezclar. Además, los iones en solución suelen solvatarse con lo que en 

su movimiento transportan moléculas de solvente de un compartimiento a otro.  

Debido a los inconvenientes mencionados se emplea el llamado método de la frontera móvil. 

Este método se basa en un estudio de velocidad de movimiento del límite de separación entre dos 

soluciones iónicas. Si se desea determinar el número de transporte en un electrolito MA ð por 

 
Figura 7 ï 2. Aparato de Hittorf para calcular el 

número de transporte. 
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ejemplo cloruro de potasio ð se usa como ñindicadorò otro electrolito MôA que tenga un i·n 

común ï por ejemplo, cloruro de litio.  Adem§s, el i·n indicador Mô debe tener menor velocidad de 

migración que M por acción de la misma F.E.M.  

El aparato se esquematiza en la Figura 7 

ï 3. Consta de un tubo con dos electrodos 

fijos en los extremos. La solución más 

densa se ubica debajo y la menos densa 

arriba. El sistema está dispuesto de manera 

de garantizar una frontera nítida entre las 

dos soluciones, la posición de la misma se 

detecta gracias a la diferencia en el índice 

de refracción de las soluciones o, en 

algunos casos, a la diferencia de color. 

Supongamos que el límite entre ambas 

soluciones se encuentra inicialmente en b, y 

que pasan q coulomb. Al cabo de un cierto 

tiempo, el límite está en bô, habiendo 

ascendido una altura h. La cantidad de 

electricidad transportada por el catión será 

t+ q y, el número de equivalentes gramo 

que migran hacia el cátodo nEq+ será 

nEq+ =    t+ q / D

Sea C a la concentración del electrolito MA (en equivalentes gramo por cm
3
) en las vecindades 

del límite y a al área del tubo a lo largo del cual se mueve el electrolito. El volumen que debe 

atravesar el electrolito cuando el límite pasa de b a bô, es decir cuando recorre una altura h es V =  

ha (cm
3
).  

Por lo tanto  

 

o 

 

de donde 

                                                                                                                      (7 ï 12) 

Tanto el método de Hittorf como el del límite móvil, determinan el número de transporte de los 

llamados constituyentes iónicos antes que los de los iones mismos. El constituyente iónico fue 

V
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Eq+
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Figura  7 ï 3. Aparato para determinar el número 

de transporte por el método del límite móvil. 
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definido por Arthur Amos Noyes y Kaufman George Falk como la porción de electrolito formadora 

de iones, independientemente de la cantidad del mismo existente en forma libre. En el caso de los 

electrolitos fuertes, los constituyentes iónicos tienen el mismo valor que los iones, ya que en 

solución están completamente disociados formando iones libres pero existen casos como los 

electrolitos débiles o sales de algunos elementos de los sub-grupos B de la Clasificación Periódica 

en los que el constituyente iónico puede incluir tanto iones simples como complejos de 

coordinación así como moléculas no ionizadas. Así, por ejemplo, en el yoduro de cadmio el 

constituyente iónico existe como iones CdI
+
, CdI3

ī
, CdI4

2ī
,CdI2  y Cd

2+
. El número de transporte 

que se obtiene experimentalmente resulta de la contribución de todas estas especies y no solamente 

como del ión Cd
2+

. 

En la Tabla de la Figura 7 ï 4, se dan algunos valores de números de transporte de cationes 

presentes en varios electrolitos a distintas concentraciones y a 25º C. El número de transporte del 

anión correspondiente puede obtenerse restando de la unidad el número de transporte del catión. 

 Notemos que los números de transporte varían ligeramente con la concentración del electrolito, 

lo que es revelador que la las velocidades de los iones no son constantes sino que varían con la 

concentración. 

Conc.   (N) HCl LiCl  NaCl KCl KNO3 BaCl2 K2SO4 

0,01 0,825 0,329 0,392 0,490 0,508 0,446 0,483 

0,02 0,827 0,326 0,390 0,490 0,509 0,437 0,485 

0,05 0,829 0,321 0,388 0,490 0,509 0,432 0,487 

0,10 0,831 0,317 0,385 0,490 0,510 0,425 0,489 

0,20 0,834 0,311 0,382 0,489 0,512 0,416 0,491 

0,50 0,838 0,303 0,379 0,488 0,513 0,399 0,492 

Tabla  7 ï 4. Números de transporte del catión de cada especie en soluciones acuosas a 25º C. 

Se encuentra experimentalmente que los números de transporte aumentan con la temperatura 

tendiendo todos al valor 0,5 cuando la temperatura es lo suficientemente elevada. 

 

 

  7 ï 5.  Conductancia equivalente 

 La ley de Ohm es válida tanto para conductores metálicos como para electrolitos. Esta ley 

establece que el flujo de corriente, que viene medido por la cantidad de carga eléctrica que circula 

normalmente por unidad de área de superficie y por unidad de tiempo a través de un conductor, es 

directamente proporcional al gradiente de potencial. 

                                                                                                                          (7 ï 13) 
x

V

d

dq

dA µ

µ
k=

t

1
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k recibe el nombre de conductancia específica del medio a través del cual se propaga la 

corriente eléctrica. Su valor depende de la naturaleza del medio y de la temperatura. 

De la ecuación (7 ï 13) se encuentra que la intensidad de corriente, i,  viene dada por 

                                                                                                       (7 ï 14) 

En el caso particular de un conductor tenga una sección uniforme A, la (7 ï 14) se podrá escribir 

                                                                

Si, además, no hay variación de temperatura por el paso de la corriente eléctrica, para una 

longitud dada L, la expresión anterior toma la forma 

      

o 

 

Sólo en el caso de que k A y L  sean constantes, la intensidad de corriente es proporcional a la 

diferencia de potencial. El coeficiente de proporcionalidad se suele escribir 

   

R se llama resistencia del conductor. La unidad de resistencia es el ohm (W). 1W puede considerarse 

como la resistencia que ofrece un conductor de 1cm de longitud y una sección uniforme de 1cm
2
 al 

paso de una corriente eléctrica de 1 ampere cuando la diferencia de potencial entre sus extremos es 

de 1 volt. 

                                                                     DV = iR                                                           (7 ï 15) 

La recíproca de la conductancia específica se llama resistividad o resistencia específica y se la 

representa mediante la letra r. Al igual que la conductancia, r depende de la naturaleza del 

conductor y de la temperatura. Esta se suele expresar en ohm. cm.  

La recíproca de la unidad de resistencia eléctrica, el ohm, se llama mho. Por lo tanto, la unidad 

de conductancia específica es el mho. cm
-1
. 
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Para las soluciones de electrolitos, Friedrich Wilhelm Georg Kohlrausch propuso definir la 

llamada conductancia equivalente, que se representa 

mediante la letra griega lambda mayúscula (L) 

                                                       (7 ï 16) 

en la cual c es la concentración de la solución expresada en 

equivalentes - gramo por litro. Si llamamos v al volumen 

de solución que contiene 1 equivalente-gramo de 

electrolito, v se expresa en mho. cm
ī1

 Eq
ī1

. Haciendo 1 

litro = 1000 cm
3
 resulta que v = 1000/c y 

                           L =vk                                  (7  - 17) 

La importancia de la conductancia equivalente radica 

en que es una medida de la capacidad de conducción de 

todos los iones producidos por un equivalente gramo a una 

concentración dada. 

La conductancia equivalente se mide utilizando un puente de Wheatstone en el que el generador 

produce corriente alterna de 1000 Hz en lugar de corriente contínua. Este se hace para evitar las 

polarizaciones y el desprendimiento de gases a nivel de los electrodos. 

En la Tabla de la Figura 7 ï 5 se dan algunos valores de conductancia equivalente para varios 

electrolitos a 25º C, donde las concentraciones se expresan en equivalentes gramo por litro. De los 

datos de la tabla se observa que la conductancia equivalente, ð que es el poder conductor de los 

iones contenidos en un equivalente gramo de cualquier electrolito ð aumenta invariablemente 

cuando la concentración disminuye pero tiende a un valor límite cuando la solución se vuelve muy 

diluida. 

Conc. (N) NaCl KCl  HCl  AgNO3 ½ NiSO4 ½BaCl2 

0,0005 124,5 147,8 422,7 131,4 118,7 136,0 

0,001 123,7 146,9 421,4 130,5 113,1 134,3 

0,005 120,6 143,5 415,8 127,2 93,2 128,0 

0,01 118,5 141,3 412,0 124,8 82,7 123,9 

0,02 115,8 138,3 407,2 121,4 72,3 119,1 

0,05 111,1 133,4 399,1 115,2 59,2 111,5 

0,10 106,7 129,0 391,3 109,1 50,8 105,2 

                     Tabla  7 ï 5. Conductancias equivalentes a 25º C en mho cm
2
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F. W. G. Kohlrausch (1840 ï 1910) 
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El valor al cual tiende la conductancia de un electrolito cuando la solución es extremadamente 

diluida fue llamado por Kohlrausch conductancia equivalente a dilución infinita4 y se representa 

mediante el símbolo L0. Se la obtiene extrapolando las medidas de conductancias equivalentes en 

función de la raíz cuadrada de la concentración. 

En el gráfico de la Figura 7 ï 6 se representan las conductividades equivalentes de varios 

electrolitos en función de la raíz cuadrada de la concentración. Los electrolitos fuertes como el 

cloruro de sodio o el nitrato de plata muestran pendientes muy suaves, Los electrolitos débiles como 

el ácido acético muestran pendientes suaves para soluciones concentradas. En cambio, si la solución 

es muy diluida, la pendiente de la curva es muy pronunciada. Ciertos electrolitos como el NiSO4, y, 

en general sales de elementos de transición, se comportan en forma intermedia. De allí que se los 

llame electrolitos intermedios. 

 

 

                 Figura 7 ï 6. Conductancias equivalentes de electrolitos fuertes y débiles. 

 

 

                                                 

4
 El nombre no es correcto pues a dilución infinita se tiene solvente puro, es decir, no se puede detectar  electrolito. 



Temas de Química Física 

162 
 

    7 ï 6. Teoría de la atracción interiónica 

 A fines del siglo XIX se suponía que la variación de la conductancia equivalente de un 

electrolito con la concentración se debía a que el grado de disociación del electrolito varía con la 

concentración. Sin embargo, hoy en día las evidencias muestran que los electrolitos fuertes, ð 

como los haluros o nitratos de metales alcalinos o alcalinotérreos, ð están completamente 

ionizados en solución acuosa aún a concentraciones moderadas. Por lo tanto, la variación de la 

conductancia equivalente con la concentración no puede atribuirse a la variación del número de 

iones que se obtiene a partir de un equivalente gramo de electrolito ya que este es constante o, dicho 

de otra manera, el grado de disociación es igual a 1. 

Hoy en día se supone que la disminución de la conductancia equivalente debe adjudicarse a una 

disminución de la velocidad de los iones a medida que la concentración se incrementa. La llamada 

teoría de la atracción interiónica de la conductancia electrolítica se apoya en esto último y se 

aplica a todo tipo de electrolito pero, especialmente, explica el comportamiento de las soluciones de 

electrolitos fuertes. 

La teoría de la atracción interiónica parte de la base de que en solución diluida los iones se 

encuentran relativamente separados entre sí, de modo que su interacción mutua es prácticamente 

nula. Pero a medida que la concentración aumenta los iones están estadísticamente más cerca unos 

de otros y esa aproximación es la que determina la disminución de sus velocidades y, 

consecuentemente, de la  conductancia equivalente de la solución.  

Cada ión está rodeado por una atmósfera iónica cuya carga neta es de signo opuesto al del ión 

central. Al establecerse un campo eléctrico por efecto de una F.E.M. tanto el ión central como la 

atmósfera iónica comienzan a moverse en el campo eléctrico pero en sentido opuesto.  Como 

consecuencia hay una atracción electrostática que retarda el movimiento del ión central. 

El efecto de la mayor interacción eléctrica entre un ión central y su atmósfera iónica por efecto 

de la aplicación de un campo eléctrico se conoce como efecto de asimetría o de relajación. 

En las secciones 6 ï 20 y 6 ï 21, hemos dado una descripción somera de los trabajos de Debye 

Hückel y Onsager que trataron de establecer una teoría que explique el comportamiento de los iones 

en solución.  Petrus Debye y Hans Falkenhagen predijeron en 1928 que el efecto de asimetría 

llevaría a una variación de la conductancia de una solución que estaría vinculada a la frecuencia de 

la corriente alterna que provoca el campo eléctrico. A frecuencias del orden de 103Hz o menores, 

las oscilaciones del campo eléctrico son lo suficientemente lentas para permitir que la asimetría o 

distorsión de la atmósfera iónica oscile con las variaciones del campo aplicado. Si se aumenta la 

frecuencia del alternador, se llega a un valor para el cual la alternancia es demasiado rápida como 

para producir efecto de asimetría. A partir de esta frecuencia, desaparece el efecto retardador debido 

a la asimetría de la atmósfera iónica. En consecuencia, la conductancia de la solución será mayor 

que la que se determina a frecuencias bajas. Este fenómeno se llama dispersión de la conductancia. 

Experimentalmente se comprueba que hasta frecuencias de 106 Hz la conductancia es independiente 

de la frecuencia, pero a frecuencias mayores la conductancia de la solución comienza a aumentar 

con ella hasta alcanzar un valor límite que indica una completa ausencia del efecto de asimetría. 
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Cuanto mayor es la concentración de la solución tanto mayor es la frecuencia a la cual comienza a 

producirse un aumento de la conductancia. 

Otro factor que provoca el retardo del movimiento iónico en un campo eléctrico es la tendencia 

de la F.E.M. aplicada a mover la atmósfera iónica con las moléculas de agua asociadas por 

solvatación en sentido contrario al movimiento del ión central. Esto causa un retardo adicional 

sobre el movimiento del ión central ya que la atmósfera tiende a arrastrar al ión con ella. Este 

fenómeno se conoce como efecto electroforético por su semejanza con el movimiento de una 

partícula coloidal en un campo eléctrico. 

Ya hemos mencionado que Lars Onsager, utilizando la teoría de Debye y Hückel y agregando 

los efectos que acabamos de describir pudo encontrar una expresión que cuantifica las magnitudes 

de esos efectos en función de las propiedades de los iones y del solvente, encontrando su ecuación 

                                                                                                       (6 ï 99) 

Para soluciones acuosas de electrolitos fuertes mono-monovalentes a 25º C, A =  60,20 y B = 

0,229. Por lo que la ecuación(6 ï 99) toma la forma 

                                                                                            (7 ï 18) 

De modo que, si se representa gráficamente  la conductancia equivalente L en función de la raíz 

cuadrada de la concentración, debe obtenerse una recta de pendiente 60,2 + 0,229 L0 y así se 

obtiene para soluciones diluidas de muchos electrolitos fuertes mono - monovalentes. Para 

soluciones concentradas  aparecen desviaciones debidas a las simplificaciones que utilizó Onsager 

para la deducción de su ecuación. 

 

 

7 ï 7. Grado de disociación 

 Para algunos electrolitos, la representación gráfica de L en función de la raíz cuadrada de la 

concentración es aproximadamente lineal pero la pendiente es bastante mayor que la que resulta de 

la ecuación de Onsager. Dado que la conductancia es menor que el valor teórico parecería que no 

todos los iones están disponibles para el transporte eléctrico. Es por ello que se introduce el 

concepto de grado de disociación que se indica con la letra a. 

El grado de disociación (a) de un electrolito viene dado por la fracción del mismo que está 

disociada en iones libres capaces de transportar la corriente eléctrica. 

Se puede demostrar que la ecuación (7 ï 19) toma la forma 

                                                                                                (7 ï 19) 

[ ]cBA 00 L+-L=L

[ ]c,, 00 2290260 L+-L=L

( )[ ] cBA aLa=L L+- 00
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Esta ecuación es particularmente aplicable a electrolitos intermedios y a soluciones con 

constantes dieléctricas bajas. Siendo A, B y L0 conocidos, la (7 ï 19 es despreciable frente a  L0 y 

por lo tanto se suele aproximar la (7 ï 19) a 

 

de donde el grado de disociación para electrolitos débiles estará dado por 

                                                                                                                              (7 ï 20) 

El cociente L/ L0 se suele llamar también relación de conductancia.  

 

 

  7 ï 8.  Conductancia  independiente de los iones 

  Cuando la solución es lo suficientemente diluida como para que cesen todas las fuerzas de 

interacción entre los iones se la llama solución infinitamente diluida. En ese estado tanto la 

ionización como la disociación son completas y todos los iones que forman el electrolito están en 

condiciones de transportar corriente eléctrica. Ya en 1875 Kohlrausch demostró que a dilución 

infinita cada ión contribuye en forma  definida a la conductancia equivalente de la solución de 

electrolito cualquiera sea la naturaleza del otro ión con el que se encuentre asociado en la misma. 

Por lo tanto 

El valor de la conductancia equivalente de cualquier electrolito a dilución infinita viene dado 

por la suma de dos factores independientes cada uno de los cuales es característico de la especie 

iónica 

En símbolos   

                                                                     L0 = l+ + lī                                                    (7 ï 21) 

l+ y lī son las conductancias iónicas a dilución infinita del catión y del anión y solo dependen 

de su naturaleza y de la temperatura. 

Si la conductancia equivalente a dilución infinita es igual a la suma de las conductancias iónicas 

a dilución infinita, la conductancia iónica debe ser proporcional a la velocidad iónica y 

        l+ = k u+      y     l- = k u- 

y      

0aL=L

0L

L
=a



Electroquímica 

165  

L0 = k ( u+  + u ī) 

De aquí resulta que 

                                              y                                       (7 ï 22) 

En la Tabla de la Figura 7 se dan algunos valores de conductancias iónicas a dilución infinita a 

25º C. 

Los valores de conductancias iónicas a dilución infinitas encuentran un gran número de 

aplicaciones. Así, por ejemplo, ya en 1894 Kohlrausch obtuvo el valor numérico del producto 

iónico del agua a partir de medidas de conductividades encontrando que a 25º C,  Kw =  1,01 ×10
ī15

. 

El valor aceptado hoy en día es 1,008 × 10
ī14

. 

Catión l+ (mho cm2
) Anión l- (mho cm2

) 

H
+
 349,81 HO

ī
 198,6 

Rb
+
 77,81 F

ī
 55,40 

K+ 73,50 Brī 78,14 

NH4
+
 73,55 I

ī
 76,84 

Ag
+
 61,90 Cl

ī
 76,35 

Na
+
 50,10 NO3

ī
 71,46 

Li
+
 38,68 ClO4

ī
 67,36 

½ Ba 
2+

 63,63 HCO3
ī
 44,50 

½ Mg 
2+

 53,05 ½ SO4 
2ī

 80,02 

Figura 7 ï 7. Conductancias iónicas a dilución infinita a 25 ºC . 

También se utilizan medidas de conductancia para determinar la solubilidad de sales poco 

solubles y en Química Analítica para la valoración de la concentración de soluciones. 

 

 

    7 ï 9.  F.E.M. y su medición 

 En las mediciones de F.E.M. suele utilizarse una pila de referencia llamada pila patrón. La pila 

patrón que se utiliza con mayor frecuencia es una variante de la pila de Weston cuyas principales 

ventajas son que su F.E.M. permanece constante durante mucho tiempo y que su coeficiente 

térmico es muy bajo. 

El electrodo ñnegativoò de una pila de Weston consiste en una solución saturada de sulfato de 

cadmio 3CdSO4 .8 H2O  que contiene un 12,5 % de amalgama de cadmio mientras que el electrodo 

ñpositivoò es mercurio, cubierto con sulfato mercurioso s·lido (Hg2SO4) en la misma solución.  
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Convencionalmente las características de una pila galvánica se expresan de la siguiente manera: 

las fases o soluciones de diferentes composiciones concentraciones en contacto se separan mediante 

líneas verticales. Deben indicarse las concentraciones de las soluciones pues estas afectan la F.E.M. 

En nuestro caso, la pila de Weston se representa 

12,5% Cd en Hg ¼ 3CdSO4.8 H2O(s) ¼ CdSO4 (sol. sat)  ¼ Hg2SO4 (s) ¼ Hg 

La Figura 7 ï 8 esquematiza una pila de Weston. Las conexiones a la amalgama de cadmio y al 

electrodo de mercurio son de platino. Su F.E.M. es de 1,018636 volt absolutos a 0º C y varía unos 4 

× 10
ī8

 por cada grado de aumento de temperatura.  

 

 

Figura 7 ï 8. Esquema de la pila Weston 

 

 

    7 ï 10. Pilas químicas y de concentración 

Cuando una pila galvánica funciona genera energía. En muchos casos, la energía proviene de 

transformaciones químicas que se producen en los electrodos. Las pilas que suministran energía 

debido a transformaciones químicas en sus electrodos se llaman pilas químicas. En otros casos, la 

energía suministrada se debe a una variación en la concentración de una solución. Tales pilas se 

llaman pilas de concentración. 
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7 ï 11. Pilas reversibles 

  Si el proceso que ocurre en una pila es reversible, la energía involucrada puede interpretarse en 

función de sus propiedades termodinámicas.  

Las pilas en las cuales el proceso de generación de energía es reversible se llaman pilas 

reversibles. Para que una pila reversible tenga ese carácter se requiere que al ser conectada a una 

fuente externa de la misma F.E.M. no experimente cambio físico o químico alguno. Al disminuir la 

F.E.M. externa en un infinitésimo debe producirse en la pila un cambio proporcional a la carga que 

circuló y al aumentar la F.E.M. en un infinitésimo  debe producirse el cambio inverso. 

 

Figura 7 ï 9. Esquema de la pila Daniell 

Entre las llamadas pilas reversibles se encuentra la pila de Daniell. Esta consiste en un electrodo 

de cinc sumergido en una solución acuosa de sulfato de cinc y un electrodo de cobre sumergido en 

una solución acuosa de sulfato de cobre. Ambas soluciones están vinculadas por un puente salino 

que permite el pasaje de corriente pero no de los iones Zn
2+ 

o Cu
2+

 y las conexiones a los electrodos 

son de platino. La pila se esquematiza en la Figura 7 ï 9.  

Los contactos en la pila de Daniell se representan 

Pt¼Zn¼ZnSO4(sol) ƐCuSO4  (sol)¼Cu¼Pt 

donde la doble barra vertical representa el puente salino. 

Si se cierra el circuito por una F.E.M. apenas menor que la de la pila, la reacción química que se 

produce en ella es 

Zn + Cu
2+

   Zn
2+

 + Cu 
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es decir, el cinc del electrodo de cinc se disuelve para formar iones Zn
2+

 mientras que los iones Cu
2+

 

se descargan y depositan en forma de Cu metálico sobre el otro electrodo. 

Si, en cambio, se cierra el circuito por una F.E.M. ligeramente mayor que la de la pila, se  

produce el proceso inverso. El electrodo de cobre se disuelve mientras que se deposita cinc metálico 

en el electrodo de cinc. 

Cu + Zn
2+

   Cu
2+

 + Zn 

Los electrodos de una pila reversible son electrodos reversibles. Se conocen tres tipos de 

electrodos reversibles: 

a) Metal o no metal en contacto una solución de sus propios iones. Por ejemplo, cinc en 

solución de sulfato de cinc, cobre en solución de sulfato de cobre, cloro en solución de cloruro de 

sodio, etc. 

Estos electrodos se representan por  

M ¼ M
n+

  (si es un metal) 

o     

                                                     Pt ¼ A
n-
¼A     (si es un no metal)5 

b) Metal y una sal poco soluble de su catión en contacto con una sal soluble del mismo anión, 

como por ejemplo:  

Ag ¼ AgCl (s) ¼ HCl (sol) 

c) Metal inatacable sumergido en una solución que contiene tanto la forma oxidada como la 

forma reducida de un sistema redox. Por ejemplo: 

Pt ¼ Sn
2+

 ¼ Sn
4+

 

Au ¼ Fe
2+

 ¼ Fe
3+

 

Pt ¼ Fe(CN)6
4ī

 ¼ Fe (CN)6
3ī

 

El metal inatacable actúa como conductor para hacer contacto con la solución. Los estados 

oxidados y reducidos pueden inclusive no ser iónicos, por ejemplo, el electrodo de quinona¼ 

hidroquinona.  

                                                 

5

 Dado que los no metales, excepto el grafito no son conductores de la electricidad se usa como complemento del 

electrodo un metal inerte, generalmente platino. 
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Los electrodos de esta clase se suelen llamar electrodos de óxido ï reducción y la reacción que 

en ellos ocurre depende del sentido de la corriente. 

Debemos remarcar que: 

Dos electrodos reversibles de cualquier clase constituyen una pila reversible.  

En todo electrodo reversible se incluye un estado oxidado y un estado reducido en su sentido 

más amplio.   

Estado reducido   Estado oxidado  + ne
ī
 

Como una pila reversible está formada por dos electrodos reversibles sólo se establecerá una 

circulación de corriente si a través del circuito externo se produce una oxidación en un electrodo y 

una reducción en el otro. 

Es común el uso de la siguiente convención: 

La F.E.M. de una pila es positiva cuando la oxidación se produce en el electrodo que se 

representa a la izquierda de su esquema y negativo cuando la oxidación se produce en el electrodo 

que se representa a la derecha de su esquema. 

Así, por ejemplo, la pila de Daniell 

Pt¼Zn¼ZnSO4(sol 1 M) CuSO4(sol 1M)¼Cu ¼Pt 

tiene una F.E.M. de 1,10 volt y, por la convención anterior, su signo es positivo. Esto significa que 

cuando la pila funciona, se produce una oxidación en el electrodo de la izquierda 

Zn      Zn
2+

 + 2 e
ī
 

y una reducción en el electrodo de la derecha 

Cu
2+

 + 2e
ī
    Cu 

Los electrones liberados en el proceso de oxidación se desplazan a través del circuito externo de 

conexión y son los que se utilizan para la reducción de los cationes Cu
2+

. De modo que el proceso 

completo es 

Zn +   Cu
2
+    Zn

2+
 + Cu 
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7 ï 12. Variaciones de energía libre en pilas reversibles 

 Cuando una pila reversible opera isotérmica e isobáricamente, el trabajo eléctrico ð que es 

trabajo útil ð mide la variación de la energía libre del sistema (cambiada de signo). El trabajo 

eléctrico,  a su vez, viene dado por el producto  la F.E.M.  por la carga eléctrica que circula. 

Si la F.E.M. de una pila es E volt y la transformación que se produce corresponde al pasaje de n 

faraday es decir nDcoulomb, el trabajo eléctrico es nDE y, por lo tanto, la variación de energía 

libre que acompaña al proceso es 

                                                               DG = ï nD E                                                         (7- 23) 

Para que la reacción ocurra sin consumir trabajo del medio exterior, la variación de energía libre 

tiene que ser negativa. Observando la ecuación (7 ï 23) se nota que para que ello ocurra, la F.E.M. 

de la pila debe ser positiva.  

La variación de energía libre que acompaña a una reacción depende de las concentraciones, ð 

en rigor de las actividades ð de las sustancias actuantes. Por lo tanto, la F.E.M. de una pila 

reversible también varía con las concentraciones de las sustancias actuantes.  

Si en la pila se produce una reacción general del tipo 

aA + bB + ···  l L + m M + ··· 

la variación de energía libre, a presión y temperatura constante, que le acompaña  viene dada por 

                                                                                     (7 ï 24) 

donde aA , aB , ... , aL, aM , ... , son las actividades de A, B, ..., L, M, ... , tal como se presentan 

en la pila reversible. Si el operador de las actividades se representa mediante Ja, la (7 ï 24) se puede 

escribir 

                                                                                                      (7 ï 25) 

DG
0
 es la variación de la energía libre que acompaña a la reacción que se produce en la pila 

cuando todas las sustancias actuantes están en sus estados estándar. En ese estado estándar, la 

F.E.M. de la pila es E
0
 y el trabajo útil se representa mediante nD E0

. Por lo tanto 

                                                  īnD  E = īnD  E
0
 + RT ln Ja                                           (7 ï 26) 

de donde  

                                                                                                            (7 ï 27) 

3

3

³³

³³
+D=D

b

B

a

A

m

M

l

L

T,P
aa

aa
lnRTGG

0

aT,P JlnRTGG +D=D 0

aJln
n

RT
EE

D
-= 0
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Esta expresión relaciona la F.E.M. de una pila con las actividades de las sustancias actuantes. E
0
  

es una constante para la reacción dada variando sólo con la temperatura a 1 atm de presión. 

7 ï 13. Potenciales de electrodos reversibles 

A la fecha no se ha podido diseñar un experimento  que permita determinar el potencial de un 

sólo electrodo. Sólo se pueden determinar diferencias de potenciales. Sin embargo, adjudicándole 

arbitrariamente un valor cero a un electrodo en determinadas condiciones, se le asigna un valor a 

cada electrodo individual. Por convención 

Se asigna arbitrariamente potencial de electrodo cero al potencial de un electrodo reversible 

del gas hidrógeno con el gas a 1 atm en equilibrio con una solución de iones hidrógeno de 

actividad unitaria. 

Ese electrodo que se representa 

Pt ¼ H2 (1atm) ¼ H
+
  (a = 1) 

se llama electrodo normal de hidrógeno. Los potenciales de los demás electrodos que se determinan 

por interacción con él, se dice que están dados en la escala del hidrógeno. Para establecer el 

potencial de un electrodo cualquiera, por ejemplo M¼M
n+

(sol) se lo combina con un electrodo 

normal de hidrógeno para formar la pila 

                                               M¼M
n+
 (sol)¼H

+
(a = 1) ¼H2 (1 atm)¼Pt                                (7 ï 28) 

                                                       E                               0            

la F.E.M. de esta pila, o sea E, es igual al potencial del electrodo M¼M
n+ 

(sol) en la escala del 

hidrógeno. 

Hemos dicho que el electrodo que se escribe a la izquierda representa al proceso de  oxidación, 

es decir 

                                     Estado reducido      Estado oxidado + neī                                                  (7 ï 29)   

en este caso, el hidrógeno se reduce según la ecuación 

                                             nH
+
  + ne

ī
   ½ n H2 (g)                                                 (7 ï 30) 

La reacción completa por el pasaje de n faraday será la suma de las (7 ï 29) y la (7 ï 30) 

                       Estado reducido + nH
+
   Estado oxidado + ½nH2 (g) 

La F.E.M. de la pila es     
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                                                                                      (7 ï 31) 

Como por la definición del electrodo normal de hidrógeno tanto la actividad del gas hidrógeno 

como la de los iones hidrógeno es unitaria, la (7 ï 31) toma la forma 

                                                                                              (7 ï 32) 

E recibe el nombre de potencial de oxidación del electrodo en cuestión y E
0
 es el 

correspondiente potencial de oxidación normal, esto es, el potencial del electrodo cuando todas las 

sustancias actuantes están en sus estados normales de actividad unitaria. La palabra ñoxidaci·nò se 

emplea porque describe el proceso que ocurre en el electrodo. 

De manera similar a la deducida para el potencial de oxidación, se puede deducir una expresión 

para el potencial de reducción. 

Electrodo Reacción E
0
 (volt) 

K¼K
+
 K Ÿ K

+
 + e

ī
 + 2,925 

Na¼Na
+
 Na Ÿ Na+ + e

ī
 + 2,714 

Pt¼H
ī
¼H2 2H

ī
 Ÿ H2 + 2 e

ī
 + 2,25 

Al¼Al
3+

 Al Ÿ Al
3+

 3 e
ī
 + 1,66 

Zn¼Zn
2+

 Zn  Ÿ Zn
2+

 + 2 e
ī
 +0,77 

Fe¼Fe
2+

 Fe Ÿ Fe
2+

 + 2 e
ī
 +0,440 

Ni¼Ni
2+

 Ni Ÿ Ni
2+

 + 2 e
ī
 +0,250 

Sn¼Sn
2+

 Sn Ÿ Sn
2+

 + 2 e
ī
 +0,136 

Pb¼Pb
2+

 Pb Ÿ Pb
2+

 + 2 e
ī
 +0,126 

Pt¼H2¼2H
+
 H2 Ÿ 2H

+
 + 2 e

ī
  0,000 

Sn
2+
¼Sn

4+
 Sn

2+
 Ÿ Sn

4+
 + 2e- -0,150 

Cu¼Cu
2+

 Cu Ÿ Cu
2+

+ 2 e
ī
 -0,337 

Fe
2+
¼Fe

3+
 Fe

2+
 Ÿ Fe

3+
 + e

ī
 -0,771 

Ag¼Ag
+
 Ag Ÿ Ag

+
 + e

ī
 - 0,799 

Pt¼Hg2
2+
¼Hg

2+
 Hg2

2+
Ÿ 2Hg

2+
+2 e

ī
 -0,789 

Pt¼Br
ī
¼½  Br2 Br

ī
Ÿ İ Br2+ e

ī
 -1,0052 

Pt¼Cl
ī
¼½ Cl2 Cl

ī
 Ÿİ  Cl2+ e

ī
 -1,3595 

Figura 7 ï 10. Potenciales normales de oxidación a 25º C en la escala del hidrógeno. 

Si la F.E.M. de una pila constituida combinando un electrodo dado con uno normal de 

hidrógeno es positiva, entonces la reacción en el interior de la pila ocurre espontáneamente. Pero 

puede ocurrir que la F.E.M. sea negativa, en ese caso la reacción que ocurre espontáneamente es la 

inversa y el hidrógeno gaseoso es el que se oxida dando iones H
+
. En la Tabla de la Figura 7 ï 10 se 

ɜ
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ɜ

oxidadoestado
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aa
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EE

+³
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dan algunos valores de los potenciales normales de oxidación de distintos electrodos en la escala del 

hidrógeno. 

Los respectivos potenciales de reducción se obtienen simplemente cambiando el signo del 

potencial de oxidación. De esta manera, teniendo tabulados los potenciales de oxidación de los 

electrodos puede calcularse la F.E.M. de cualquier pila que se forme con esos electrodos. 

Recordemos que la pila funcionará espontáneamente si su F.E.M. es mayor que cero. 

 

7 ï 14. Pilas de concentración 

Hemos visto que el potencial químico de cualquier constituyente en una solución, a una 

temperatura dada, depende de su actividad en la misma. Por lo tanto, dos soluciones de un mismo 

electrolito. a la misma temperatura, pero a distintas concentraciones tienen una diferencia de 

energía libre que permite construir con ellas una pila. Supongamos que a cada solución de un  

electrolito M
n+

 la ponemos en contacto con M. Sean (a+)1 y (a+)2 las actividades de ambas 

soluciones. Si ponemos en contacto ambas soluciones mediante un puente salino que permita el 

pasaje de la corriente pero no del electrolito M
n+ 

y que las conectamos externamente mediante un 

conductor inatacable. Habremos formado una pila del tipo 

M¼M
n+

(a+)1 M
n+

(a+)2¼M 

Este tipo de pilas se llaman pilas de concentración  ya que sus F.E.M. dependen de la diferencia 

de concentraciones (actividades) de dos soluciones de un mismo electrolito. 

El potencial de oxidación del electrodo de la izquierda será 

 

y el potencial de reducción en el electrodo de la derecha será 

 

La F.E.M. de la pila será 

                                                                                            (7 ï 33) 

Se observa que la F.E.M. de la pila depende de la relación de  las actividades iónicas en las dos 

soluciones. En la práctica se toman las actividades medias de los iones en las respectivas 

soluciones. La pila de concentración funcionará en el sentido que resulte una F.E.M. positiva, esto 
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es cuando la actividad (a+)2  es mayor que (a+)1. Dicho de otra manera, en las pilas de concentración 

funciona como electrodo de oxidación el que tiene mayor actividad iónica.  

Debemos notar que, si en lugar de puente salino se utiliza algún dispositivo que permita el 

contacto directo de ambas soluciones al variar continuamente las concentraciones variarán las 

actividades en cada solución y consecuentemente la F.E.M. de la pila tendrá un valor distinto al que 

tiene con puente salino. 

     

7 ï 15.  La pila Leclanché 

  La pila seca más común se llama pila Leclanché. El ánodo es la cubierta exterior de cinc que 

está en contacto con  dióxido de manganeso (MnO2) y un electrolito. El electrolito contiene cloruro 

de amonio (NH4Cl) y cloruro de cinc (ZnCl2) disueltos en agua a la cual se le agrega almidón para 

que la solución adquiera consistencia pastosa y no se escurra. El cátodo es una barra de grafito que 

está inmersa en la solución de electrolito en el centro de la pila.  

 

                                     Figura 7 ï 15.  Esquema de la pila Leclanché 

 

Las reacciones que ocurren en la pila Leclanché son: 

En el ánodo:    
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Zn (s)   Zn
2+

 (aq) + 2 e
ī
 

En el cátodo: 

2 NH4
+
(aq) + 2 MnO2(s) + 2 e

ī
    Mn2O3(s) + 2NH3 (aq) + H2O (l) 

de donde    

Zn(s) +2 NH4
+
(aq) + 2 MnO2(s)     Zn

2+
(aq) + Mn2O3(s) + NH3(aq) + H2O(l) 

El voltaje producido por una pila Leclanch®  es aproximadamente 1.5 V. 

 

 

7 ï 16.  La bater²a de mercurio 

 Hasta hace unos a¶os estuvo muy extendido el uso de la bater²a de mercurio, pero su uso fue 

muy cuestionado debido a los efectos contaminantes del mercurio sobre el medio ambiente. 

Actualmente su comercializaci·n est§ prohibida en muchos pa²ses. 

 

 

                                   Figura 7 ï 15. Esquema de la batería de mercurio 

El §nodo de esta bater²a es una amalgama de cinc depositada en el fondo de un cilindro de acero 

inoxidable. La amalgama est§ en contacto con una soluci·n fuertemente alcalina (KOH) que 

contiene disueltos hidr·xido de cinc (Zn(OH)2) y ·xido de mercurio (II) (HgO). El c§todo es de 

acero inoxidable. Las reacciones que ocurren son: 

En el ánodo: 
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Zn(Hg) + 2HO
ī
(aq)    ZnO(s) + H2O(l) + 2e

ī
 

En el cátodo: 

HgO(s) + H2O (l) + 2e
ī
   Hg(l) + 2HO

ī
 (aq) 

de donde       

Zn(Hg) + HgO (s)    ZnO (s) + Hg (l) 

Si bien esta bater²a ten²a un costo mayor que una pila Leclanch®, la superaba ampliamente en 

rendimiento ya que al no haber cambios en la composici·n del electrolito suministraba un voltaje 

m§s constante (1.35 V) a la vez que ten²a mayor duraci·n. Pero ten²a el gran inconveniente de que 

su desperdicio contamina enormes masas de agua. 

 

7 ï17.  El acumulador de plomo 

Es la batería más frecuentemente usada para el suministro de corriente eléctrica en los 

automóviles. Consta de seis celdas idénticas conectadas en serie. Cada celda tiene un ánodo de 

plomo y un cátodo de dióxido de plomo (PbO2) empacado en una placa de metal. Tanto el ánodo 

como el cátodo están inmersos en una solución acuosa de ácido sulfúrico que actúa como 

electrolito. Las reacciones que ocurren son: 

En el ánodo:       

Pb (s) + SO4
2ī

 (aq)    PbSO4(s) + 2 e
ī
 

En el cátodo:  

PbO2 (s) + 4H
+
(aq)+ SO4

2ī
(aq) + 2e

ī
  PbSO4(s) + 2 H2O (l) 

de donde        

Pb(s) + PbO2(s) + 4 H
+
(aq) + 2 SO4

2ī
(aq)   2PbSO4(s) + 2 H2O (l) 

Cuando opera normalmente, cada celda suministra 2V, de modo que el acumulador entrega una 

diferencia de potencial de 12V que se utiliza para el circuito del encendido del motor del vehículo 

además de los otros circuitos eléctricos. Este acumulador puede suministrar una alta intensidad de 

corriente, como la necesaria para el arranque. 

A diferencia de las pilas Leclanché o las baterías de mercurio, este acumulador es recargable. El 

proceso de recarga consiste en invertir la reacción electroquímica que se produce cuando funciona. 
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Para la recarga, se conecta el acumulador a un circuito externo que produce las siguientes 

reacciones: 

En el ánodo:     

PbSO4 (s) + 2 e
ī
      Pb (s) + SO4

2ī
 (aq) 

En el cátodo:   

PbSO4(s) + 2H2O(l) PbO2(s) + 4H
+
(aq) + SO4

2ī
(aq)  + 2 e

ī
 

de donde        

2 PbSO4(s) + 2 H2O(l)    Pb(s) + PbO2(s) + 4 H
+
(aq) +2 SO4

2ī
 (aq) 

 

Obsérvese que los procesos anódicos y catódicos de la recarga, así como la reacción global, son 

exactamente las reacciones recíprocas a las que ocurren cuando el acumulador de plomo funciona 

normalmente. 

Una de las ventajas que presenta el acumulador de plomo es que su coeficiente térmico es muy 

bajo, aproximadamente 1,5 ×10
ī4

 V/ºC. Esto es particularmente importante en las zonas frías. Por 

ejemplo, si el acumulador tiene una F.E.M. de 12 V a 25Ü C, su valor a ī 15Ü C ser§ s·lo 6 Ĭ 10
ī3

 V 

menor, lo que implica una caída en el potencial del orden del 0,05 %. El hecho de que un vehículo 

no arranque a temperaturas muy bajas se debe al incremento de la viscosidad del electrolito. Con el 

descenso de la temperatura, la viscosidad del electrolito puede alcanzar un valor tan alto que impida 

la circulación de los iones. En las zonas frías se suele agregar un aditivo especial que corrige este 

inconveniente. 

 

7 ï 18.  La batería de litio 

A diferencia de las baterías que hemos comentado anteriormente, la batería de litio tiene un 

conductor sólido en lugar de una solución de electrolito como conexión entre los electrodos. El 

ánodo es de litio metálico y el cátodo es de sulfuro de titanio (TiS2). El electrolito sólido es un 

polímero orgánico que permite el paso de los iones pero no de los electrones. Las reacciones que 

ocurren son 

En el ánodo:   

Li      Li
+
 + 1 e

ī
 

En el cátodo:      
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TiS2 + 1 e
ī
    TiS2

ī 

de donde        

Li  + TiS2    Li
+
 + TiS2

ī
 

Cuando la batería funciona, los iones Li
+
 migran del ánodo al cátodo a través del electrolito 

sólido, mientras que los electrones circulan externamente del ánodo hacia el cátodo para completar 

el circuito. El voltaje que puede alcanzar esta batería es de hasta 3V y se puede recargar lo mismo 

que el acumulador de plomo. 

 

 

7 ï 19. Determinación del producto iónico del agua 

Aún en el agua más pura que se puede obtener en el laboratorio, hay una pequeñísima fracción 

de moléculas que se ionizan según: 

2 H2O    H3O
+
 + HO

ī
 

proceso para el cual se puede escribir la expresión de la constante de equilibrio 

, 

Se suele tomar la actividad del agua pura como igual a 1 y la expresión anterior se transforma en  

 

La constante Kw recibe el nombre de constante de ionización del agua o también producto 

iónico del agua. Entre los métodos utilizados para determinar su valor se encuentran  aquellos que 

se basan sobre la determinación de la conductancia y los que se basan sobre la medición de la 

F.E.M. de pilas galvánicas. 

Dado que, aún en el estado más puro, el agua siempre contiene iones hidronio e hidróxido, 

tendrá una determinada conductancia a una temperatura dada. Se han hecho innumerables 

experimentos para medir la conductancia específica del agua - es decir, la conductancia de un cubo 

de agua de 1 cm de arista ï El valor aceptado hoy en día es 5,572 × 10
-8
  mho. cm

-1
 a 25º C. Como 

la concentración de ambos iones es bajísima, las conductancias equivalentes de los mismos se 

pueden equiparar a los valores de sus conductancias iónicas a dilución infinita. Estas son 349,8 y 

198,6 mho cm
2
, respectivamente. Por consiguiente, la conductancia total de un equivalente - gramo  

de iones H3O
+
 y HO

ī
 en una solución tan diluida sería la suma de estos valores, o sea, 548,4 mho 

K
a

aa
=

-+

2

OH

HOOH

2

3

wKaa =-+
HOOH 3
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cm
2
. De aquí se desprende que un cubo de 1 cm de arista de agua contiene 5,5728 / 548,4 = 1,016 × 

10
ī10

 equivalentes. Ambos iones son monovalentes, lo que hace que el equivalente - gramo y el ion 

- gramo para cada especie sean idénticos. Si  en 1 cm
3
 hay 1,016 × 10

ī10
  iones H3O

+ 
y HO

ī
, en 1 

litro habrá 1,016 × 10
ī7

 iones de ambas clases. Esto es 

[H3O
+
] = [ HO

ī
] = 1,016 × 10

ī7
 ión - gramo/L 

y   

Kôc  =   [ H3O
+
] ×[ HO

ī
]= 1,008 × 10

ī14
 

Como las concentraciones son tan bajas los coeficientes de actividad pueden considerarse 

unitarios lo que hace a Kôc @ Kw. 

Otros métodos para determinar el producto iónico del agua utili zan una pila del tipo 

Pt¼H2(1atm)¼KOH(0,01N) HCl0,01N)¼H2(1atm)¼Pt 

con un puente salino que lleve a un m²nimo el potencial de contacto l²quido. La F.E.M. de esta pila 

vendrá dada por  

                                                                                                          (7 ï 34) 

donde los subíndices 1 y 2 distinguen a las actividades de los iones hidronio a la izquierda y a la 

derecha.  La actividad del ión hidronio en el electrodo de la izquierda, se puede expresar en función 

del producto iónico del agua 

 

y, reemplazando en la ecuaci·n anterior 

 

siendo n =1 y T= 298 K 

 

El valor de E se obtiene experimentalmente y es, a esa temperatura, 0,5874 volt. A partir de este 

dato se calcula Kw recurriendo a los valores tabulados para los coeficientes de actividad de 

1

2

)(

)(

+
3

+
3

OH

OH

a

a
ln

n

RT
E

D
=

-
HO

a

K
a w=)( 1OH +

3

wK

aa
ln

n

RT
E

-

=
HO2OH

)( +
3

D

wK

aa
log,E

-

=
HO2OH

)( +
3059120
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soluciones 0,01 N de HCl y 0,01 N de KOH se encuentra que, para esas concentraciones, los 

coeficientes de actividad son 0.905 y 0,900 respectivamente, de modo que la actividad del ión 

hidronio es 0,01 × 0,905 y la del ión hidróxido es 0,01 × 0,900. Resolviendo se encuentra 

Kw = 0,955 × 10
ī14 

a 25º C 

Este valor es similar al obtenido a partir de conductancias. Se obtienen mayores coincidencias 

empleando pilas galvánicas libres de contactos líquidos. Los valores aceptados a distintas 

temperaturas se dan en la Tabla de la Figura 7 ï 13. 

 

t  (º C) Kw (×10
-14

) t(º C) Kw (× 10
-14

) 

0 0,113 30 1,408 

10 0,292 40 2,917 

20 0,682 50 5,474 

25 1,008 60 12,35 

                       Figura 7 ï 13 Producto iónico del agua a distintas temperaturas. 

Se observa que Kw aumenta rápidamente con la temperatura 
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Cuestionario  

 

7 ï 1. Enuncie las leyes de la electrólisis de Faraday. 

 

7 ï 2. ¿A qué se llama equivalente electroquímico de un elemento en una sustancia? 

 

7 ï 3. ¿Cómo define número de transporte? 

 

7 ï 4. ¿Cómo define conductancia equivalente? ¿En qué unidades se expresa? 

 

7 ï 5. ¿A qué se debe que la conductancia de una solución de electrolito sea mayor ante una 

corriente alterna de frecuencia alta  que ante una corriente alterna de frecuencia baja? 

 

7 ï 6. àEn qu® consiste el ñefecto electrofor®ticoò que se presenta cuando las soluciones de 

electrolitos son sometidas al paso de una corriente eléctrica? ¿Cómo se cuantifica dicho efecto para 

un electrolito fuerte mono - monovalente en solución acuosa? 

 

7 ï 7. ¿A qué se llama grado de disociación de un electrolito? 

 

7 ï 8. ¿A qué se llama pila reversible? 

 

7 ï 9. ¿Cómo se representan los contactos en la pila Daniell? 

 

7 ï 10. ¿Qué tipos de electrodos reversibles conoce? ¿Cómo se representan? 

 

7 ï 11. ¿Cuándo se dice que la F.E.M de una pila es positiva? ¿Por qué? 

 

7 ï 12. ¿Qué relación existe entre la F.E.M. de una pila reversible y el operador de las actividades 

de las especies actuantes? 

 

7 ï 13. ¿A qué electrodo reversible se le asigna, convencionalmente, potencial de electrodo cero? 

 

7 ï 14. ¿A qué se llama potencial de oxidaci·n? àPor qu® se emplea la palabra ñoxidaci·n? 
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7 ï 15. ¿Puede existir una pila reversible en la cual en los dos electrodos  son de la misma especie? 

Justifique su respuesta. 

 

7 ï 16. ¿Qué procesos ocurren en una pila Leclanché? ¿Qué voltaje máximo puede suministrar? 

 

7 ï 17. ¿Qué procesos ocurren en una pila de mercurio? ¿Qué voltaje máximo puede suministrar? 

 

7 ï 18. ¿Qué procesos ocurren en un acumulador de plomo? ¿Qué voltaje máximo por celda puede 

suministrar? 

 

7 ï 19. ¿Qué procesos ocurren en una pila de litio? ¿Qué voltaje máximo puede suministrar? 

 

7 ï 20. ¿Cómo puede calcularse el producto iónico del agua a partir de medidas de conductancia 

específica? 

 

7 ï 21. ¿Cómo puede calcularse el producto iónico del agua a partir de medidas de F.E.M. de una 

pila reversible? 
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Ejercicios y problemas  

7 ï 1. En una cuba electrolítica con electrodos de platino se coloca agua ligeramente acidulada con 

H2SO4. Al cabo de una hora de circulación de corriente se liberan en el cátodo 240 mL de hidrógeno 

y en el ánodo 120 mL de oxígeno (ambos gases medidos a 27º C y 1 atm)  Calcular la intensidad de 

corriente involucrada en este proceso suponiendo 100 % de eficiencia y comportamiento ideal de 

los gases. 

 

7 ï 2. Se hacen circular exactamente 0,2 faraday a través de 3 celdas electrolíticas conectadas en 

serie. Una contiene solución acuosa de Ag
+
, la otra, solución acuosa de Zn

2+
 y la tercera, solución 

acuosa de Fe
3+

. Suponiendo que las únicas reacciones catódicas son las reducciones de estos iones y 

que la eficiencia de la corriente es del 95 % ¿Cuántos gramos de cada metal se depositarán? 

 

7 ï 3. El NiSO4 se utiliza en galvanotecnia para niquelar superficies metálicas. Se hace circular 

una corriente de 15,0 A a través de una solución de NiSO4. El cátodo es una lámina cuadrada de 

cobre de 4 cm de lado y espesor despreciable sobre la que se deposita Ni y se libera H2. El 

rendimiento de la corriente respecto del Ni es 85 %. Calcular cuántos gramos de Ni se depositarán 

en una hora y cual será el espesor de la capa depositada sabiendo que la densidad de este metal es 

8,9 g.cm
-3
. ¿Qué volumen de H2 (medido a 300 K y 1 atm) se forma por hora? 

 

7 ï 4. En un experimento de límite móvil con KCl 0,100 N en el cual se utilizó LiCl 0,065 N como 

indicador se hizo circular una corriente de 0,005893 A durante 2130 segundos, observándose un 

desplazamiento del límite de 5,60 cm en un tubo de sección uniforme de 0,.1142 cm
2
. Calcular los 

números de transporte de los iones K
+
 y Cl

ī
.  

 

7 ï 5. La conductancia equivalente de una solución de KCl  0,05 N es 133,4 cm
2
 ohm

ī1
. Calcular 

su resistividad. 

 

7 ï 6. La conductancia equivalente del NaCl es 126 ohm
-1
cm

2
Eq

-1
, a 25º C. El agua de mar 

contiene 3,2g de NaCl por cada 100 mL. ¿Cuál será la resistencia de una celda con electrodos de 

1cm
2
 colocados con una separación de 2cm llena de agua de mar? 

 

7 ï 7. A 25º C la conductancia equivalente a dilución infinita de una solución acuosa de KCl es 

149,8 ohm
-1
cm

2
. Calcular a) la conductancia de una solución 0,04 N de ese electrolito a esa 

temperatura b) la conductancia iónica a dilución infinita del K
+
 sabiendo que la del Cl

ī
 es 76,35 

ohm
-1

cm
2
. 

 

7 ï 8. Determinar la F.E.M. a 25º C de una pila de concentración formada por dos soluciones 0,1 y 

0,01 M de nitrato de talio (I) sabiendo que los coeficientes de actividad de ese electrolito en ambas 

soluciones son 0,92 y 0,98, respectivamente, y que el número de transporte del ión nitrato es 0,483. 
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VIII. FISICOQUÍMICA DE SUPERFICIES 

 

    8 ï 1.  Introducción 

 

Además de las propiedades extensivas e intensivas, en los sistemas termodinámicos existen 

algunas variables que dependen de la naturaleza y extensión de la superficie, como la tensión 

superficial, el coeficiente de adsorción, etc. Tales propiedades se llaman propiedades superficiales 

y son objeto de estudio de la llamada Fisicoquímica de las superficies.  

   De hecho, salvo que la fase se encuentre en el vacío, cualquier fase de un sistema está en 

contacto real con otra. En la frontera que las separa, ocurren ciertos fenómenos debidos a la 

naturaleza desigual de ambas, fenómenos que no se verifican de manera similar en el interior de 

cada una. Si la superficie de contacto entre las distintas fases es despreciable frente a la masa del 

sistema, la magnitud de las propiedades superficiales es tan pequeña respecto a la magnitud de las 

propiedades extensivas de las fases que puede despreciarse. No ocurre lo mismo cuando las 

superficies de las fases en contacto son grandes en relación a la masa del sistema ð como sería el 

caso de los sólidos pulverizados o de nieblas ð. En este caso, las propiedades superficiales, 

especialmente las extensivas, se vuelven importantes y hasta pueden condicionar el comportamiento 

global del sistema. 

 

8 ï 2.  Superficie, interfaz e interfase 

Es bastante común en la literatura fisicoquímica que se usen indistintamente los términos 

superficie, interfaz e interfase, para representar el límite entre dos fases macroscópicas de un 

sistema heterogéneo. Sin embargo, hay algunas diferencias sutiles entre estos términos que 

trataremos de explicitar a través de varios ejemplos. 

  Supongamos que nuestro sistema es un recipiente cerrado que contiene cierta cantidad de agua, 

tal como ilustra la Figura 8 ï 1 A. Ese sistema está constituido por dos fases, el agua en estado 

líquido y el agua en estado gaseoso (vapor). Como el recipiente se encuentra cerrado, si las 

condiciones exteriores permanecen constantes, con el transcurso del tiempo el sistema evolucionará 

hacia un equilibrio dinámico entre la fase líquida y la fase vapor. Durante ese lapso, habrá 

moléculas en el vapor que se condensarán pasando a la fase líquida y moléculas del líquido que se 

evaporarán pasando a la fase vapor. Las velocidades con que ocurran ambos procesos irán variando 
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gradualmente hasta que en un determinado instante el número de moléculas que pasan por unidad 

de tiempo a través de la superficie es el mismo en ambas direcciones. Si las condiciones exteriores 

se mantienen constantes, se alcanzará un estado en el que, macroscópicamente, no se observan 

cambios.  La frontera entre las dos fases, en el ejemplo que estamos viendo, la llamamos la 

superficie del agua. En otras palabras, el líquido y el vapor se encuentran separados por una 

superficie. Podemos generalizar este concepto diciendo que una superficie es una frontera entre dos 

fases. A esta superficie se la llama interfaz. O sea  

Una interfaz es una superficie que separa dos fases. 

Tanto la superficie como la interfaz son conceptos bidimensionales y aparentes. Aparentes ya 

que, al nivel microscópico, entre las dos fases en contacto no existe separación nítida y brusca. 

Existe si, una región donde ocurre una transición continua de las propiedades de una fase a las 

propiedades de la otra.  Esto es, entre las dos fases existe una región tridimensional intermedia. A 

esta región tridimensional la llamamos  interfase. 

 
 Figura 8 ï 1. (A) Interfaz bidimensional como concepto geométrico. (B) Interfase como región 

tridimensional donde ocurre una transición continua de las propiedades extensivas. 

   En la  Figura 8 ï 1 B se esquematiza una visión ampliada de la interfase. En ella se distinguen 

dos fases homogéneas, líquido y vapor. Cada una de esas fases está caracterizada por un conjunto 

de propiedades. Por ejemplo, la densidad de la fase líquida es d1 y la del vapor es d2. Despreciando 

el efecto de la gravedad se puede considerar que d1 y d2 son constantes en sus respectivas fases. En 

la región intermedia, la densidad varía continuamente de d1 a d2. Esa región intermedia 

caracterizada por una densidad variable d tal que d1   > d  > d2  es la interfase. 
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   Si se aplica el razonamiento más simple, esto es, si se admite que las dos fases líquido y vapor 

ð o genéricamente A y B, ð están separadas por una superficie de espesor cero, cualquier 

propiedad aditiva del sistema, por ejemplo el volumen V, estará dada por 

V = VA + VB 

Donde VA y VB son los volúmenes de cada una de las fases respectivamente. Pero si se toma en 

consideración la interfase, el volumen total V estará dado por 

V = VA + VB + Vinterfase 

Donde Vinterfase  es el volumen de la interfase. Consideraciones similares pueden ser desarrolladas 

para las otras propiedades extensivas, como la energía, la entropía, y así sucesivamente. 

   En este capítulo utilizaremos el término interfase cada vez que hagamos referencia a sistemas 

físicos reales.  

   Las interfases pueden ser clasificadas en función de los estados de agregación de las fases que 

separan. Teniendo en cuenta esta clasificación, las interfases pueden ser:  

Líquido ï Sólido 

                                                              Líquido ï Líquido  

                                                              Líquido ï Vapor 

                                                              Sólido ï Sólido 

                                                              Sólido ï Gas 

 

8 ï 3.  Importancia de las interfases 

En los libros de texto y en muchos manuales se suelen describir las propiedades de los 

materiales que se refieren a aspectos tridimensionales de sus naturalezas, pero suelen omitir 

aquellos casos en los que las propiedades superficiales tienen importancia respecto de las que se 

cuantifican en términos de las tres dimensiones espaciales.  

Tomemos como ejemplo el sistema bifásico ilustrado en la Figura 8 ï 1B. En ella se muestra 

que la propiedad densidad presenta en la interfase valores que difieren de las densidades de la fase 

vapor o líquida. 

 Para cada sistema heterogéneo, las propiedades superficiales van adquiriendo mayor 

importancia a medida que aumenta la relación entre la extensión de la superficie y la cantidad de 
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materia que ese sistema comprende. Así el punto de ignición1 de un carbón en polvo es 

considerablemente menor que el del mismo carbón cuando se encuentra en bloques, por lo que 

puede comenzar a arder si la temperatura ambiente es elevada. 

Los fenómenos que ocurren en las interfases tienen gran importancia en disciplinas como la 

Física, la Química y la Biología, ya que intervienen en una cantidad enorme de procesos, tanto 

naturales como industriales. Así se verifican en la formación y estabilidad de las coloides y las 

emulsiones, influyen en los procesos de adsorción, son relevantes para la actividad de los 

catalizadores heterogéneos, los detergentes, la flotación de materiales sólidos más densos que las 

fases líquidas en que se encuentran, en los procesos de lubricación, etc.   

 

8 ï 4.  Interfase líquido - gas 

 

 

 

 

 

 

 

Si observamos una tina en reposo conteniendo agua, constataremos que la superficie del líquido 

es plana. Pero, cuando el agua se encuentra en pequeñas gotas, presenta superficies curvas 

convexas. Si introducimos un tubo capilar  en un recipiente con agua, alcohol etílico, glicerina u 

otros líquidos "que mojan", observaremos que el nivel del líquido dentro del tubo capilar sube y que 

la superficie adquiere la forma cóncava. Denominaremos ese fenómeno ascenso capilar.  

Por el contrario si sumergimos el mismo tubo capilar en mercurio u otros líquidos que "no 

mojan", observaremos que el nivel del mercurio dentro del tubo desciende y que la superficie se 

vuelve convexa.  A este fenómeno lo llamaremos depresión capilar.  

La ascensión y la depresión capilar pueden ser explicadas en función de las fuerzas 

intermoleculares  (fuerzas de van der Waals, asociación intermolecular por "puente de hidrógeno", 

interacciones ion dipolo o dipoloïdipolo). Si la interacción entre las partículas del líquido es menor 

que las fuerzas de adhesión del líquido a las paredes del tubo, el líquido sube hasta que las fuerzas 

                                                 

1
 Se llama punto de ignición de un material combustible a la temperatura que dicho material debe alcanzar para que 

que comience a arder y  mantenga las llamas sin necesidad de suministro de calor desde el exterior. 

 
Figura 8 ï 2. Ascenso capilar Figura 8 ï 3. Descenso capilar 
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de cohesión intermoleculares son equilibradas por la fuerza peso de la columna de líquido dada por 

la diferencia de nivel. Cuando la cohesión entre las moléculas de un líquido es más potente que la 

adhesión al capilar, como el caso del mercurio, la tensión superficial hace que el líquido descienda a 

un nivel inferior y su superficie se vuelva 

convexa. El descenso en el tubo capilar se 

detiene cuando la presión en la superficie del 

líquido en el interior del capilar se hace igual a 

la presión exterior que soporta el líquido. 

En la Figura 8 ï 4, se representa la frontera 

entre una fase líquida y una fase vapor. Las 

partículas que se encuentran en el interior de la 

fase líquida interactúan mediante fuerzas 

intermoleculares hasta alcanzar un estado de 

equilibrio dinámico en el cual, la fuerza neta de 

interacción es nula. En cambio,  las partículas 

que se encuentran bordeando la superficie están 

sometidas a la acción de un número mayor de 

partículas en el interior de la fase líquida que a 

la acción de moléculas de la fase vapor. Como consecuencia, las fuerzas que actúan sobre las 

moléculas de la superficie tienen una resultante dirigida hacia el interior de la fase líquida, por lo 

que la superficie tiende a contraerse espontáneamente y adquirir un área menor compatible con la 

cantidad de líquido que encierra y a la rigidez del recipiente en el cual el líquido está contenido. La 

menor superficie de un líquido compatible con el volumen, libre de restricciones espaciales que 

encierra, es la superficie esférica. Esto se visualiza en las pequeñas gotas de líquido, o en las 

burbujas de un gas dispersas en un líquido, que tienen forma esférica. Gotas de mayor volumen 

tienden a deformar su esfericidad debido al campo gravitatorio. 

Thomas Young demostró que las propiedades mecánicas de 

una superficie líquida podrían asimilarse a las de una membrana 

elástica hipotética. El modelo de Young supone que esa 

membrana se encuentra en estado de tensión. Esa tensión, 

denominada tensión superficial, por estar actuando en dirección 

paralela a la superficie, se opone a cualquier proceso cuyo 

resultado sea la variación del área de esa superficie. Al estudiar 

las propiedades de una interfase, se puede hacer una 

simplificación omitiendo su carácter tridimensional y suponer 

que esa interfase es una membrana contráctil bidimensional que 

se encuentra sometida a tensión. Si bien esa membrana es 

hipotética constituye un recurso apropiado para explicar los 

fenómenos observados en superficies. 

El ejemplo más común que se encuentra en la bibliografía sobre el tema, se refiere al análisis del 

comportamiento de una película de jabón para encontrar la expresión que de la energía involucrada 

en el proceso de tensión de esa membrana contráctil. Para ello se considera una película de jabón 

 
T. Young (1773 ï 1829) 

 
Figura 8 ï 4. Fuerzas de interacción entre las 

moléculas en el interior de una fase líquida y 

las que se encuentran sobre el límite con la 

fase vapor. 
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sustentada por un dispositivo formado por tres alambres fijos y un móvil. Tal como se grafica en la 

Figura 8 ï 5, para que la superficie de la película alcance un área determinada, es necesario aplicar 

una fuerza F al alambre móvil. 

El trabajo dW' 2 realizado sobre la película para 

un deslizamiento dx del alambre móvil es 

proporcional a la variación del área de superficie 

producida por esa fuerza 

              dW' = Fdx ~ 2ldx 

donde el número 2 corresponde a las dos caras del 

incremento de la superficie  

Para transformar una proporcionalidad en una 

igualdad, se debe introducir un coeficiente de 

proporcionalidad.  En el caso que estamos 

considerando el coeficiente se llama "Coeficiente 

de tensión superficial" y se indica con la letra griega g. 

dW' = g2ldx 

2ldx es la variación de la superficie de la película, que se puede simbolizar con dA. Por lo tanto, la 

expresión anterior toma la forma 

dW' = g dA 

lo que permite conocer el significado físico de coeficiente de tensión superficial 

                                                                                                                                    (8 ï1)   

El coeficiente de tensión superficial mide 3 el trabajo requerido para incrementar en una unidad el 

área de superficie de un fluido. 

En el SI g se expresa en J m
ï2

, o en N/m, aunque en muchos textos, por razones históricas, 

aparece expresado en dyn. cm
ï2

.                                                 

     El valor numérico del coeficiente de tensión superficial, (también llamado coeficiente de 

tensión interfacial) depende, fundamentalmente, de la naturaleza  del fluido y de la temperatura.  

                                                 

2
 Empleamos el símbolo dW' para indicar que es un trabajo útil y no de volumen. 
3
 No es correcto decir que este coeficiente es el trabajo requerido para incrementar en una unidad el área de 

superficie de un fluido, ya que no es un trabajo, ni se expresa en unidades de energía. 

dA

'dW
=g

 
Figura 8 ï 5. Tensión superficial de una 

película líquida 
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En la Tabla 8 ï1, se dan los valores del coeficiente de tensión superficial de algunos líquidos a 

20 ºC. 

Sustancia g  10
ï3    

(N.m
ï1

) Sustancia g  10 
ï3

 (N.m
ï1

) 

CH3 CH2OCH2CH3 17,02 CH3CO.OH      27,6 

n-C6H14 18,43 C6H5 CH3 28,43 

 CH3 OH 22,62 C6H6 28,86 

 CH3 CH2OH 22,76 Cl4C 28,95 

CH3CO.CH3     23,70 NO2CH3 32,66 

CH3CO.OCH2CH3 23,9 H2O 72,75 

Cl3CH 27,14 Hg 476 

Tabla 8 ï 1. Tensiones superficiales de algunas sustancias puras a 293 K.  (Interfaz líquido - vapor) 

                      

8 ï 5.  Energía libre interfacial  

Para un cambio infinitesimal del área de superficie de un fluido, el trabajo útil dW' 4 involucrado 

en forma reversible a presión y temperatura constante, mide la variación de la energía libre asociada 

a ese proceso. 

dW'p,T  =  ï dGp,T. 

La Termodinámica nos dice que, para un proceso reversible infinitesimal, la dependencia de la 

energía libre con la presión y la temperatura viene dada por 

                                                                  dG = Vdp ï SdT                                                     (1 ï 18) 

donde G y S son la energía libre y la entropía, respectivamente. Adicionando a esos términos  la 

variación de energía libre correspondiente a un incremento del área de la interfaz, ecuación (8 ï 2), se 

obtiene 

                                                        dG = Vdp  ï SdT + gdA                                              (8 ï  4) 

que es una expresión más general para la variación reversible infinitesimal de la energía libre ya que 

toma en cuenta la tensión superficial. En el caso de que dicha transformación ocurra a presión y 

temperatura constantes, dp = 0 y dT = 0, con lo que resulta 

                                                                                                              (8 ï 5) 

GI  es la energía libre de superficie o  energía libre interfacial por unidad de área.  

                                                 

4 Cf. § 1 ï 2. 
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  Tratándose de un proceso reversible, el calor puesto en juego durante la variación del área 

interfacial, puede expresarse en función de una propiedad termodinámica del sistema, la entropía, 

entonces 

                                                         Qrev = TdS = T SI dA                                               (8 ï 6) 

Donde SI  es la entropía interfacial por unidad de área. Además de la ecuación (1 ï 19) se tiene 

                                                                                                                 (8 ï 7) 

o, en virtud de la ecuación (8 ï 5) 

                                                                                                                      (8 ï 8) 

de manera análoga, la entalpía interfacial total por unidad de área está dada por 

                                                                  H I = GI + TSI                                                      (8 ï 9) 

La entalpía interfacial por unidad de área que, expresada en función de la energía interna toma la 

forma 

H I = EI + pVI 

Ahora bien, el volumen de la unidad de área de la interfase, VI, es lo suficientemente pequeño 

como para, en primera aproximación, ser despreciado. De esta manera, considerando VI = 0,  HI = 

EI  y la ecuación (8 ï 9) se transforma en  

                                                                 EI @ GI + TSI                                                      (8 ï 10) 

y combinando con las ecuaciones (8 ï 7) y (8 ï 8), obtenemos 

                                                                                                                (8 ï11) 

La ecuación (8 ï 11)  permite calcular EI a partir de los valores experimentales de tensión 

superficial medida a varias temperaturas  

  El calor de formación de la interfase Hf I se define como la variación de energía térmica de un 

sistema cuando la superficie de este sufre una expansión igual a la unidad de área. Si la expansión 

de la superficie se lleva a cabo reversiblemente y a presión y temperatura constantes, se tiene que 

HfI = TSI. Teniendo en cuenta la ecuación (8 ï 8) 

                                                                                                                 (8 ï 12) 
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Comparando esta expresión con la (8 ï 11) se tiene que el calor de formación de la interfase es 

igual a la diferencia entre la energía interna  y la energía libre interfaciales por unidad de área. 

 

8 ï 6.  Dependencia de la tensión superficial con la temperatura y la presión 

Los resultados experimentales muestran que la tensión 

superficial disminuye con la temperatura siendo, para muchos 

líquidos, una función lineal de la misma. Existen varias 

relaciones empíricas que vinculan la tensión superficial con la 

temperatura. Entre ellas podemos mencionar la propuesta por 

Loránd Eötvös de Vásárosnamény (conocido en Occidente como 

Roland von Eötvös) en 1886, según la cual 

                                                    (8 ï 13) 

En esta expresión, Tc es la temperatura crítica5 y k una 

constante de proporcionalidad. Se puede demostrar que el área A 

de cualquier cuerpo está vinculado a su volumen por una 

expresión del tipo 

                                

De modo que el volumen molar elevado a esa potencia en la ecuación (8 ï 13) es proporcional al 

área superficial molar.  El producto de esa área molar superficial por la tensión superficial da la 

energía superficial molar. La ecuación de Eötvös es coherente en el sentido de que en el punto 

crítico no hay superficie de separación entre ambas fases. Siendo Tc 

ï T = 0, y V
M
  ̧0 resulta g = 0. 

   En 1893, William Ramsay encontró que la ecuación de Eötvös 

se adapta mejor a los resultados experimentales si se la expresa 

 

                                                  (8 ï 14) 

Esto implica que la tensión superficial se anula 6 K por debajo 

de la temperatura crítica, lo que está de acuerdo con el hecho 

experimental de que cuando se tiene un líquido en un tubo estrecho, 

el menisco que separa el líquido de la fase vapor desaparece a unos 

                                                 

5
 Cabe recordar que la temperatura crítica de una sustancia es aquella por encima de la cual es imposible licuar su 

fase gaseosa por compresión isotérmica. 

( )TTkV C

M -=g
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R. von Eötvös (1848 ï 1919) 

 
W. Ramsay (1852 ï 1916) 
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6 grados por debajo de la temperatura crítica. 

En 1894, Johan Diderik van der Waals, propuso la ecuación  

 

expresión en la que g0 es la tensión superficial a 20ºC y el exponente n toma valores de11/0 para la 

mayoría de los líquidos.  

    De la ecuación (8 ï 14 se deduce que la 

constante k, viene dada por la pendiente de la recta que 

resulta de representar la energía superficial molar en 

función de la temperatura. De allí que k recibe el 

nombre de coeficiente de temperatura de la energía 

superficial molar. Para un gran número de sustancias al 

estado líquido el valor de k es 2,12. Los líquidos para 

los cuales k tiene este valor se llaman normales. Otros 

líquidos, como el agua, el alcohol etílico y, en general, 

todos aquellos que forman asociaciones moleculares 

por puente de hidrógeno, ion ï dipolo, dipolo ï dipolo 

o por otras causas, tienen valores que no sólo son 

menores que 2,12 sino que, además, varían con la 

temperatura. Se ha intentado calcular el grado de 

asociación de estos líquidos, estimando que valor 

debería tener la masa molar para que k fuese 2,12. Pero 

estudios posteriores mostraron que la asociación molecular no es la única causa que afecta el valor 

de k. Así, sustancias que aparentemente no presentan asociación molecular, como el nitrilo del 

ácido succínico, tienen valores muy bajos de k, del orden de 0,56 y otras como el triestearato de 

glicerilo valores muy altos: 6,0.  

   En cuanto a la variación de la tensión superficial con la presión, de la ecuación (8 ï 4) 

encontramos que 

                                                     

           

                                  (8 ï 15) 

Como para una forma dada, el área de superficie aumenta con el volumen, la tensión superficial 

en procesos reversibles, isotérmicos e isosuperficiales, siempre aumenta con el aumento de la 

presión. 
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  8 ï 7.  Ecuación de Young ï Laplace 

Sea S una superficie cualquiera en la interfaz líquido ï gas. Si la superficie es plana, la presión 

que se ejerce sobre ambas caras cuando está en equilibrio es la misma y, consecuentemente, la 

superficie no sufre modificaciones en su geometría., como ilustra la Figura 8 ï 5 A. Pero si la 

superficie es curva, su desplazamiento implicará un cambio es su área (Figura 8 ï 5 B).  

 
               Figura 8 ï 5 A                                                        Figura 8 ï 5 B 

La imagen de la Figura 8 ï 5A representa un aumento de la presión sobre una superficie plana, 

mientras que la imagen de la Figura 8 ï 5 B representa un aumento de la presión sobre un superficie 

curva. En este caso se produce un aumento del área de la superficie. 

Supongamos que el área A de la Figura (8 ï 5) B es lo suficiente pequeña como para considerar 

a los radios de curvatura principales  R1  (de una circunferencia con centro en O1) y R2 (de una 

circunferencia con centro en O2) constantes para toda la superficie. Supongamos que, en virtud de 

una diferencia de presión, reversible e isotérmica, Dp, la superficie sufre un desplazamiento paralelo 

a sí misma expandiéndose una distancia infinitesimal dz. De esta manera, Dp actúa sobre el área A a 

lo largo de dz. Siendo A muy pequeña, se puede admitir que A = xy. En este caso, el trabajo 

realizado por la fuerza que provoca la variación de presión será 

                                                               W' = Dp xy dz                                                    (8 ï 16)          

Producida la expansión, la superficie en cuestión se habrá incrementado en dA, por lo que su 

área será A + dA, que expresada en función de las coordenadas será 

A + dA = (x + dx) (y + dy) = xy + xdy + ydx + dxdy 

Dado que los infinitésimos de segundo orden son despreciable frente a los de primer orden y 

como xy = A 

                                                              dA = xdy + ydx                                                      (8 ï 17) 

De acuerdo con la Figura 8 ï 5 B, el ángulo q1 dado en radianes es 
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de donde 

 

Análogamente  

 

y  

 

Reemplazando estas expresiones de dx y dy en la ecuación (8 ï17) 

 

Para lograr este aumento en el área de la superficie, se 

realiza un trabajo de tensión superficial. Este trabajo es 

                            (8 ï 19) 

Admitiendo que la superficie se encuentra en equilibrio 

mecánico, el trabajo realizado por la fuerza que provocó la 

diferencia de presiones debe ser igual al realizado por la 

tensión superficial. Por lo tanto, de las ecuaciones (8 ï 16) y 

(8 ï 19) 

                                              (8 ï 20) 

Expresión descubierta casi simultáneamente en 1805 por Thomas Young y Pierre Simon de La 

place. Para el caso de una superficie esférica, como puede ser la de una pequeña gota de agua, R1 = 

R2 = R y la (8 ï 20) se reduce a 

                                                                                                                                 (8 ï 21) 

De la (8 ï 21) se concluye que la tensión superficial en una superficie esférica de radio de 

curvatura R, contrabalancea una diferencia de presiones Dp manteniendo el equilibrio mecánico. La 

dzR

dxx

R

x

+

+
==q

11

1

1R

xdz
dx=

dzR

dyy

R

y

+

+
==q

22

2

2R

ydz
dy=

öö
÷

õ
ææ
ç

å
+=

21

11

RR
xydzdA

öö
÷

õ
ææ
ç

å
+g=g=

21

11

RR
xydzdA'W

ö
ö
÷

õ
æ
æ
ç

å
+g=D

21

11

RR
p

R
p

g
=D

2

 
P. S. de La place (1749 ï 1827) 



Temas de Química Física 

196 
 

presión ejercida del lado cóncavo de la superficie es mayor que la del lado convexo. Cuanto menor 

es el tamaño de la gotita, o de la burbuja, esto es, cuanto menor es el radio de curvatura R, tanto 

mayor será la diferencia de presiones Dp. 

 

   8 ï 8.  Capilaridad 

  Al sumergir parcialmente un tubo capilar en un l²quido que ñmojaò, tal como el agua o el 

alcohol etílico, se observa experimentalmente que el nivel del líquido en el capilar comienza a 

elevarse respecto del nivel del líquido en el exterior hasta que, al cabo de un cierto tiempo, se 

alcanza el equilibrio mecánico. Recíprocamente, si el líquido no moja las paredes, como el 

mercurio, el nivel del mismo en el interior del capilar desciende. Ya hemos mencionado que ambos 

fenómenos dependen de la intensidad de las fuerzas de cohesión entre las moléculas6 del líquido 

entre sí y las fuerzas de adhesión entre las moléculas del líquido y las paredes del tubo. Cuando las 

fuerzas de adhesión son más intensas que las de cohesión, el líquido moja las paredes del capilar y 

la superficie tiende a mantenerse paralela a las paredes. El equilibrio se alcanza cuando la tendencia 

a mantenerse paralela a las paredes del tubo es contrarrestada por el peso de la columna emergente 

de líquido, en el caso de ascenso, o de la presión hidrostática en el caso de descenso capilar. Dado el 

carácter fluido del líquido, su superficie en el capilar, llamada menisco, tiende a curvarse hacia el 

centro y esa concavidad o convexidad tiene, en primera aproximación, simetría esférica. 

En la Figura 8 ï 6 se muestra un esquema de un capilar sumergido en un líquido que no moja. 

En ella se observa que en el interior del capilar, la superficie de la interfaz es convexa y está a un 

nivel menor que la superficie plana exterior. Las densidades de las dos fases son d1 y d2. Sea p1 la 

presión de la fase 1 sobre la superficie plana y p2  la presión de la fase 2 sobre dicha superficie. Es 

condición de equilibrio para cualquier superficie plana que las presiones sobre las dos caras sea la 

misma, es decir, p1 = p2.  

Consideremos el nivel de la superficie plana como origen del eje y que está dirigido hacia abajo 

(ya que las presiones se incrementan en ese sentido). Las presiones de ambas fases sobre la 

superficie convexa situada a una distancia h del nivel de origen son pô1 y pô2. Siendo la superficie de 

la interfaz, aproximadamente esférica, pô1 y pô2  están relacionadas por la ecuación de Young ï La 

place, lo que permite escribir 

                                                                                                                        (8 ï 22) 

                                                 

6
 Usamos en general el término moléculas, aunque pueden ser también iones, solvatados o no, o agregados 

moleculares. 
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Figura 8 ïï 6. Capilar sumergido en un líquido que no moja 

La condición de equilibrio del sistema es que a cualquier profundidad y, que esté por debajo del 

plano y de la superficie curva, la presión debe ser la misma. Esa igualdad de presiones a la 

profundidad y  impone que 

                                                                                                  (8 ï 23) 

y como  

                                                                                                                    (8 ï 24) 

La (8 ï 23) se transforma en  

                                                                                                                     (8 ï 25) 

La ecuación (8 ï 25) relaciona la depresión capilar con las densidades de ambas fases, la tensión 

superficial y el radio de curvatura del capilar. Hemos supuesto que hay depresión capilar y que la 

superficie en el capilar es convexa. Si la superficie fuese cóncava, el radio de curvatura R sería 

negativo, lo que hace que la depresión capilar sea negativa, o en otras palabras, que haya ascenso 

capilar. 

   Para poder utilizar la ecuación (8 ï 25) en la determinación de la tensión superficial de un 

líquido, se requiere conocer la relación existente entre el radio de curvatura y el radio del tubo. Si 

llamamos r al radio del tubo y q al ángulo que forman la pared del capilar y tangente a la superficie 

del líquido en la pared (ángulo de contacto), su relación con R se obtiene de la siguiente manera 

(Figura 8 ï 7) 
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Figura 8 ï 7. Determinación del ángulo de contacto 

 

de donde 

                                                                                                                         (8 ï 26) 

si reemplazamos este valor de R en la (8 ï 25) y reordenamos 

 

y reemplazando ï h por H, que es el ascenso capilar, se elimina el signo negativo; quedando 

                                                                                                       (8 ï 27) 

Si el ángulo de contacto q es menor de 90 º, H es positivo, es decir, el menisco es cóncavo y hay 

un ascenso capilar. Si el ángulo de contacto es mayor de 90 º, H < 0, y el menisco es convexo, esto 

es, hay descenso capilar. 

  La determinación experimental de los ángulos de contacto requiere de instrumental muy 

preciso. Si ello no se dispone, se emplea un capilar muy estrecho de radio conocido. En este caso, el 

ángulo de contacto puede considerarse cero, con lo que, para cos q = 1, la (8 ï 27) se reduce a 

 

De este modo midiendo H se determina la tensión superficial del líquido. 
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8 ï 9.  Ecuación de Kelvin  

Consideremos un sistema constituido por un líquido en equilibrio con su vapor.  En este caso, la 

presión de la fase gaseosa es la presión de vapor. Como el sistema se encuentra en equilibrio, los 

potenciales químicos en ambas fases deben ser iguales, o sea 

                                                            m LIQ = m VAP                                                         (8 ï 28) 

Si se efectúa en forma reversible una variación infinitesimal dp de la presión manteniendo 

constante la temperatura y si la presión de vapor es lo suficientemente baja como para considerar 

comportamiento ideal 

 

 

En esas condiciones, para una variación finita entre dos estados cualesquiera 1 y 2, la variación 

del potencial químico del líquido será 

                                                                      (8 ï 29) 

Ya que a las presiones a las cuales el vapor se comporta como ideal los líquidos pueden 

considerarse  incompresibles. La variación del potencial químico del vapor será 

                                                                                                     (8 ï 30) 

Si el sistema continua en equilibrio, sigue siendo válida la (8 ï 28) y 

                                                                                          (8 ï 31) 

Si la superficie es plana p(1) LIQ = p1  y p(2)LIQ = p2. En cambio, si por efecto de la variación de la 

presión la superficie se curva,  de acuerdo con la  (8 ï 20)  

 

En particular, si  por efecto de la variación de la presión se forma una gota de radio r 
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y 

 

que se suele escribir en forma general 

                                                                                                                (8 ï 34) 

Donde p es la presión de vapor correspondiente a la curvatura 1/r y p0 es la presión de vapor 

normal cuando la superficie es plana (curvatura 

cero). La ecuación (8 ï 34) fue deducida por 

William Thomson, Lord Kelvin of Largs y muestra 

que un líquido tendrá presión de vapor mayor 

cuando se presente en pequeñas gotas que cuando 

se encuentre formando una superficie plana. Ese 

aumento de la presión de vapor fue verificado 

experimentalmente para un gran número de 

líquidos.  

   Si M es la masa molar y d la densidad el 

volumen molar es M/d. Para el agua a 298 K, M = 

18,0 g/mol, d = 1,0 g/ml y g = 72,75 poise. 

Reemplazando estos valores en la ecuación (8 ï 34) 

 

Los valores de p/p0 como función de r se dan en la tabla 8 ï 2 

p / p0 R (m) 

1,001 10
- 6

 

1,011 10
- 7

 

1,110 10
 - 8

 

2,84 10
- 9

 

  Tabla 8 ï 2.  Variación de la presión de vapor del agua con el radio de la gota a 298 K (p0 = 

23,756 torr) 

 Las gotas de 10
ï9

 m de radio incrementan 2,8 veces la presión de vapor. Una gota de ese tamaño 

contiene alrededor de 100 moléculas en su interior. Esto significa que si comprimimos vapor de 

agua en ausencia de líquido, podemos aumentar hasta 2,8 veces su presión de saturación antes que 

se encuentre en equilibrio con gotas que contienen alrededor de 100 moléculas en su interior. Por lo 

tanto, en ausencia de cualquier partícula que actúa como iniciador de un proceso de nucleación que 
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provoque la condensación, puede lograrse una considerable sobresaturación enfriando el vapor 

saturado por expansión adiabática. Este efecto se utiliza en las cámaras de niebla de Wilson para 

capturar destellos de partículas cargadas. Al pasar una partícula cargada, iones, o quarks con carga, 

a través de la cámara de niebla estas actúan como núcleos sobre los cuales condensan las gotas de 

agua, dejando un rastro que muestra la trayectoria de la partícula y que puede ser fotografiado. 

   Un fenómeno basado en el mismo principio ocurre con las nubes. En ellas el vapor de agua se 

encuentra en equilibrio metaestable con microgotas. Si se envía un cohete conteniendo AgI que 

desparrame esta sal sobre las nubes bajas, los cristales de actuarán como núcleos de condensación. 

Además, al hidratarse en forma endotérmica, disminuyen la temperatura de su entorno favoreciendo 

aún más la condensación, lo que provoca un aumento considerable de las gotas, que a su vez, bajan 

la presión de vapor y caen en forma de lluvia. Este proceso se conoce como ñsiembra de nubesò. 

 

 

8 ï 10.  Tensión superficial de soluciones 

Hasta ahora hemos considerado la tensión superficial en sustancias puras. Cuando en un líquido 

se disuelve otra sustancia en la gran mayoría de los casos la tensión superficial varía. 

Entre las sustancias que disminuyen la tensión superficial del agua se encuentran los alcoholes y  

muchos  compuestos  orgánicos que contienen grupos hidrofílicos hidroxilo (ðOH) y  carboxilo 

(ðCO.OH) o grupos hidrofóbicos no polares como las cadenas hidrocarbonadas de compuestos 

ligeramente solubles que al repeler el agua disminuyen el trabajo para llevar a las moléculas hacia la 

superficie. En consecuencia, las moléculas se acumulan en la superficie disminuyendo las fuerzas 

de cohesión entre las moléculas de agua lo que provoca el descenso de la tensión superficial. 

   Las sales iónicas, en general, incrementan la tensión superficial de sus soluciones acuosas 

debido a la fuerte interacción ión ï dipolo. Las asociaciones ión ï dipolo atraen a las moléculas 

superficiales hacia el interior de la solución lo que se traduce en un aumento de la tensión 

superficial. En estas soluciones, la región interfacial es más pobre en soluto que el interior. 

  El proceso mediante el cual se logra que la concentración interfásica de un componente en una 

fase sea distinta a la concentración del mismo componente en el interior de esa fase se llama 

adsorción. Cuando la concentración de soluto en la interfase es mayor que en el interior, el proceso 

se denomina adsorción positiva, en cambio, cuando la concentración de soluto es menor en la 

interfase se llama adsorción negativa. La adsorción no solo ocurre en interfases sólido ï gas, 

también se verifica en interfases líquido ï líquido, sólido ï líquido y sólido ï gas. 
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8 ï 11.  Agentes tensioactivos 

Las sustancias que producen adsorción positiva, es decir, las que se adsorben en la superficie, 

disminuyen la tensión superficial del líquido. Esas sustancias se denominan agentes tensioactivos. 

En la gran mayoría de los casos, los agentes tensioactivos son moléculas que tienen una parte 

definidamente no polar y otra parte de carácter polar. La porción de la molécula de agente 

tensioactivo que provoca la disminución de la tensión superficial puede tener carga eléctrica 

positiva o negativa o ser neutra. En función de esas características, los agentes tensioactivos se 

clasifican en catiónicos, aniónicos y no ï iónicos. En la tabla 8 ï 3. se dan algunos ejemplos de 

estos tipos de tensioactivos 

Catiónicos Aniónicos No iónicos 

clorhidrato de laurilamina estearato de sodio Ésteres del polietilenglicol 

bromuro de 

trimetilcetilamonio 

oleato de sodio Alcoholes alquilarilpolietéricos 

Cloruro  de 

dioctadecilmetilamonio 

laurilsulfato de sodio oleamida 

cloruro de acetilcolina laurilbencenosulfonato de sodio nonilfenol 

acetato de succinilcolina a- alquilnaftalensulfonato de sodio Monoésteres de la glicerina con 

ácidos grasos superiores 

Tabla  8 ï 3. Clasificación y ejemplos de agentes tensioactivos 

 

 

 8 ï 12. La ley de Tate 

En 1864, Thomas Tate, como resultado de sus 

experimentos con el agua, enunció tres generalizaciones 

empíricas, mediante las cuales se podría estimar el peso de 

una gota de líquido que cae desde un tubo: 

1) Manteniendo constantes todas las demás 

propiedades, el peso de una gota de líquido que cae desde 

un tubo es proporcional al diámetro del tubo en el que se 

formó. 

2) Manteniendo constantes todas las demás 

propiedades, el peso de una gota de líquido que cae desde 

un tubo es proporcional al peso de líquido que se elevaría 

en ese tubo por capilaridad. 

 

Figura 8 ï 9. Esquema del 

dispositivo publicado por Tate en 

su trabajo. C: vaso contenedor del 

líquido, KA; una tira de calicó
*
; 

AB: tubo; D: vaso de 

precipitados. 
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3) Manteniendo constantes todas las demás propiedades, el peso de una gota de líquido que cae 

desde un tubo, disminuye por el aumento de la temperatura. 

De sus resultados experimentales con gotas de agua cayendo desde un tubo de 0,3 pulgadas de 

diámetro, encontró que los pesos de las gotas disminuían en una relación dada por w2 ï w1 =k  

0,0018 (tºF - 40ºF), en la que k es una constante. Experimentando con tubos de otros diámetros 

obtuvo una fórmula más general para la relación entre el peso de la gota, la temperatura fahrenheit y 

el diámetro, D, del tubo (en pulgadas)   

w = {5·5 ï 0,006(tï 40)}D. 

Todos los experimentos de Tate7 se realizaron con tubos de vidrio de paredes delgadas. Los 

diámetros de los tubos variaban entre  0,1  a 0,7 pulgadas. Los pesos de las gotas fueron calculados 

a partir de la medición de cinco a diez gotas de líquido que caían a intervalos de 40 segundos en un 

recipiente previamente pesado. Tal como se conoce actualmente, la llamada "Ley de Tate" parece 

ser una síntesis de las dos primeras generalizaciones empíricas de Tate. La expresión analítica de 

esta ley es 

                                                           w = 2p rg                                                           (8 ï 36) 

En esta expresión, w es el peso de la gota, r el radio de la superficie circular por donde cae la 

gota y g el coeficiente de tensión superficial. 

Tate también encontró que para líquidos de igual densidad cayendo desde un mismo tubo y a la 

misma temperatura, el peso de la gota variaba con la naturaleza del líquido. Así a 40ºF y en un tubo 

de 0,3 pulgadas de diámetro, el peso de una gota de agua fue 2,84 granos8, los pesos de las gotas de 

una solución de cloruro de sodio (drelativa = 1,190) era 3,30 granos y los pesos de soluciones de igual 

densidad relativa al agua eran: para el azúcar: 3,06 granos, para el Na2CO3: 3,00 granos, para el 

MgSO4: 2,97 granos; para el HNO3: 2,58 granos; para el ácido sulfúrico: 2,30 granos. 

Trabajando con soluciones de cloruro de sodio a distintas concentraciones, encontró que en 

diferentes soluciones de cloruro de sodio ( y otras sales neutras) el incremento o aumento en el 

peso de la gota está en proporción al peso de la sal seca disuelta. 

 

 8 ï 13.  Determinación de la tensión superficial 

   Los métodos para la determinación de la tensión superficial o de la tensión interfacial líquido 

ï gas se clasifican en estáticos y dinámicos. 

                                                 

7
 Tate, T.: "On the magnitude of a drop of liquid formed under different circumstances", Philosophical 

Magazine 27(181): 176-180. 

* Calicó era una tela liviana de algodón parecida al percal. 
8
 1 grano ſ0,647989 gramos. 
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   Entre los estáticos podemos mencionar 

Método de la ascensión capilar. Si se usa un 

capilar de radio muy pequeño, se puede 

considerar que el menisco es hemisférico y se 

puede aplicar la ecuación (8 ï 27). En 

determinaciones más precisas al valor de h se le 

introduce un factor de corrección R/3 que toma 

en consideración el carácter no plano del 

menisco. 

Método de la presión máxima de burbuja. 

Este método consiste en aplicar una presión 

creciente en un capilar de manera que forme 

una burbuja en una de sus extremidades [Figura 

8 ï 8 (a)]. A medida que la presión aumenta, el radio de la burbuja disminuye tendiendo a un 

mínimo que corresponde a una burbuja semiesférica.  

De acuerdo con la ecuación de Young ï La place, cuando R es un mínimo, Dp es máxima. En el 

caso en que el líquido moje las paredes del capilar [Figura 8 ï 8 (b)] este valor mínimo de R es el 

radio del capilar. Cuando el líquido no moja las paredes del tubo, R es igual al radio externo del 

capilar [Figura 8 ï 8 (c)].  

En este método, se mide la presión máxima aplicable en el tubo sin que ocurra el 

desprendimiento de la burbuja en la extremidad. 

Esta presión máxima está dada por 

      (8 ï 35)                                 

ecuación que permite calcular el valor de g . Este 

es uno de los métodos más convenientes para la 

determinación de la tensión superficial. Si se 

desean valores más exactos aún, se introducen 

correcciones a la ecuación (8 ï 35) que toman en 

consideración el hecho de que las burbujas no 

son exactamente semiesféricas. 

Método del anillo o de la balanza de Pierre 

Lecomte du Noüy. En este método, cuyo esquema 

se ilustra en la Figura 8 ï 9, se determina el valor 

de la tensión superficial midiendo la fuerza 

necesaria para arrancar un anillo de platino e 

iridio de la superficie de  un líquido. Para ello se 

emplea una balanza de torsión (Figura 8 ï 9), consistente en un alambre de acero a uno de cuyos 

extremos se mantiene fijo a una pieza metálica accionada por tres tornillos (A, B y C) que sirven 

( )( ) ( )RRhgp GASLIQmax +g++d-d= 2

 
Figura 8 ï 8.  (a) Método de la presión máxima de 

burbuja. (b) crecimiento de la burbuja cuando el 

líquido moja las paredes del capilar. (c) ídem 

cuando el líquido no moja las paredes del capilar. 

 
Figura 8 ï 9. Balanza de du Noüy 



Físicoquímica de superficies 

205  

para modificar la tensión del alambre de modo tal de establecer el "cero" de la balanza. El otro 

extremo del alambre está unido a un dial graduado (T) que se acciona mediante un tornillo (D). El 

alambre a está ligado a una palanca P de cuyo extremo pende el anillo de platino e iridio.  

 La fuerza total que mide la balanza es la del peso del anillo más la fuerza debida a la tensión 

superficial. Esta última es igual a la longitud del anillo 

multiplicada por la tensión superficial (que equivale a la 

fuerza por unidad de longitud). La longitud es el doble que la 

circunferencia del anillo ya que el líquido está en contacto 

tanto con el interior como con el exterior del anillo. Por lo 

tanto, la fuerza total que determina la balanza será 

     FTOTAL = FANILLO  + 2 ³ 2pRg                            (8 ï 36)   

Este método requiere de un factor de corrección empírico f 

que tome en cuenta la forma del líquido elevado y el hecho de 

que el diámetro del alambre de torsión no es cero. Por ello la 

ecuación (8 ï 36) toma la forma 

                 FTOTAL = FANILLO  + 2 ³ 2pRgf                (8 ï 37) 

Para evitar errores en la determinación de g se debe tener en cuenta: 

ü Que el anillo esté sobre un único plano horizontal.  

ü Que el diámetro del recipiente conteniendo el líquido sea lo suficientemente grande de 

modo que la curvatura de la superficie líquida no afecte la forma de la columna líquida. 

ü Que el anillo sólo se mueva en dirección vertical. 

ü Que el anillo tenga una curvatura estrictamente circular 

Hoy en día se dispone de tablas de f   para una gran cantidad de líquidos. Con estos factores de 

corrección se pueden determinar tensiones superficiales con errores menores al 0,3 %, lo que hace 

que el método del anillo sea el más empleado, sobre todo en los laboratorios industriales. 

Método del estalagmómetro. Consiste en provocar la formación de gotas en el extremo de un 

tubo vertical. El peso de la gota en el instante en que se separa del tubo, depende del radio del tubo 

y de la tensión superficial del líquido. En ese instante, el peso tiene el mismo valor numérico que la 

fuerza que origina la tensión superficial. Por lo tanto 

w = 2prg 

 
P. L. du Noüy (1883 ï 1947) 
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donde r es el radio del tubo (Figura 8 ï 10). Para un 

líquido dado a una determinada temperatura el radio R 

de la gota será proporcional al radio del tubo: R ~r, que 

se puede escribir 

r = kR 

Por lo que el peso vendrá dado por 

w =2pkRg 

La ley de Tate establece que para un radio del tubo y 

a una temperatura dada el peso de la gota es 

proporcional a su tensión superficial. 

En la práctica se hace caer un número determinado 

de gotas a intervalos regulares, para que su peso 

promedio minimice los posibles errores experimentales 

y los resultados se comparan con los de un líquido cuya tensión superficial es conocida. A partir de 

la proporcionalidad mencionada, si el peso promedio w1 de una gota de un líquido cuya tensión 

superficial g1 se quiere determinar y el peso promedio w2 de una gota de un líquido cuya tensión 

superficial g2 se conoce, se aplica la ecuación 

 

Método de la placa de Wilhelmy9. En este método se emplea una lámina delgada de mica o de  

platino rugoso inmersa en el líquido y suspendida del brazo de una balanza (Figura 8 ï 11). Se 

determina el peso necesario para arrancar la lámina del líquido.  

                                                 

9
 Desarrollado en 1850 por Ludwig Ferdinand Wilhelmy (1812 - 1864) 

2

1

2

1

g

g
=

w

w

 
Figura 8 ï 10. Método del 

estalagmómetro 
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Figura 8 ï 11. Método de la placa de Wilhelmy para determinar tensión superficial 

 

 

8 ï 14. Tensión interfacial entre dos líquidos 

Las consideraciones hechas para la interfase líquido ï gas, pueden ser extendidas a la interfase 

líquido ï líquido. Estas interfases se generan al poner en contacto dos líquidos a y b inmiscibles o 

parcialmente miscibles entre sí. En esas condiciones, una molécula que se encuentre en la interfase 

estará sometida por un lado a la atracción de las moléculas de la fase a y por el otro a la atracción 

de la fase b. Las dos fuerzas de atracción actúan en sentido opuesto y en la mayoría de los casos la 

tensión interfacial g
ab

 presenta un valor intermedio entre las tensiones superficiales individuales. 

Así, por ejemplo, la tensión interfacial del sistema agua ï benceno a 293 K es 35,0 Nm
-1

  valor 

intermedio entre la del agua, 72,75 Nm
-1
 y la del benceno 28,86 Nm

-1
.  Cuando las moléculas de uno 

de los líquidos, por ejemplo el b, contienen grupos polares y el otro líquido, a,  es agua, cuyas 

moléculas son también polares, habrá una interacción fuerte entre los dos tipos de moléculas. Esa 

interacción actuará en sentido de acumular las moléculas del líquido b en la interfase. Además de 

acumularse en la interfase, las moléculas se dispondrán de modo que la extremidad polar se oriente 

hacia la fase acuosa. Como consecuencia, la tensión interfacial presentará un valor inferior a las dos 

tensiones superficiales. Por ejemplo, a 293 K, la tensión interfacial del sistema n - butanol ï agua es 

1,6 Nm
-1
, mientras que la tensión superficial del nï butanol a esa temperatura es  24,6 Nm

-1
.  En la 

tabla 8 - 4 se dan los valores de la tensión interfacial del agua con algunos líquidos y la tensión 

superficial (líquido - vapor) de esas sustancias. 
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Líquido g ³ 10
3
    (Nm

-1
) g

a b
  ³ 10

3
    (Nm

-1
) 

agua 72,75  

n ï hexano 18,4 51,1 

n - octano 21,8 50,8 

Tetracloruro de carbono 28,95 45,1 

benceno 28,86 35,0 

éter etílico 17,01 10,7 

n ï butanol 24,6 1,6 

acetato de etilo 23,9 6,8 

anilina 42,9 45,8 

nitrobenceno 43,9 26,0 

Tabla 8 ï 4. Tensiones superficiales de algunos líquidos y tensiones interfaciales de los mismos 

en contacto con agua a 293 K 

 

 

8 ï 15.  Adhesión y cohesión 

Dada la atracción existente entre las moléculas de dos fases líquidas en contacto, se requiere 

realizar un trabajo para separarlas. El trabajo por unidad de área de contacto se llama trabajo de 

adhesión. Cuando se destruye una interfaz líquido ï líquido, separando ambas fases, cada una de 

ellas forma una nueva  interfaz líquido ï aire. De aquí que el  trabajo de adhesión, a presión y 

temperatura constantes, venga medido por 

                                                    Gadhesión  =  ga + gb - gab                                            (8 ï 38) 

Se denomina trabajo de cohesión  al trabajo involucrado en el proceso de separar en dos partes 

una columna de área unitaria. Como en esa operación se forman dos superficies líquido ï aire,  cada 

una de ellas de área unitaria, el  trabajo de cohesión será 

El trabajo de cohesión es el trabajo que debe realizarse, en condiciones isotérmicas e isobáricas, 

para separar reversiblemente una columna de líquido, perpendicularmente a su eje y formar dos 

nuevas superficies, cada una de ellas de área unitaria. Ese trabajo es numéricamente igual a dos 

veces la tensión superficial del líquido. 

                                                                Gcohesión = 2g                                                        (8 ï 39) 

En la tabla 8 ï 5  se dan algunos valores del trabajo de cohesión de algunos líquidos y del 

trabajo de adhesión cuando la otra fase es agua. 
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Sustancia Gcohesión Gadhesión 

Agua 145,5 ï 

n - hexano 16,8 40,2 

n - octano 43,6 43,8 

Tetracloruro de carbono 53,6 54,5 

Benceno 57,8 66,7 

Nitrobenceno 87,8 90,7 

n-butanol 49,2 95,8 

                          Tabla 8 ï 5. Trabajos de adhesión y cohesión de algunas sustancias 

 

 

8 ï 16. La ecuación de adsorción de Gibbs 

Las tensiones superficiales de las soluciones difieren generalmente de las que corresponden a los 

respectivos solventes puros. Según la naturaleza del soluto, los desvíos pueden ser positivos o 

negativos, esto es, puede haber adsorción negativa o positiva del soluto en la fase superficial lo que 

modificará la tensión interfacial. 

    Si tenemos dos líquidos a y b no miscibles en contacto, entre ellos habrá una interfase de 

propiedades variables que tendrá un cierto espesor, por encima y por debajo de la cual las 

propiedades intensivas de cada líquido permanecen constantes. Esto se representa en la Figura 8 ï 

12A donde las superficies AAô y BBô separan a la interfase de las respectivas fases. En esa interfase 

de espesor finito hay partículas (iones, moléculas) que interactúan con las partículas de cada fase 

mediante interacciones dipolo - dipolo, ión - dipolo, lo que afecta la estructura de cada fase.  Esto 

hace tan complicado su estudio que resulta más conveniente recurrir a una abstracción, en  la que se 

supone que la superficie de separación entre las  dos fases a y b es una superficie geométrica, es 

decir, un plano bidimensional, (que identificamos con SSô en la Figura 8 ï 11 B). Todas las 

propiedades de la fase a ser²an id®nticas en todos los puntos de la cara superficial superior de SSô y 

todas las propiedades de la fase b serían idénticas en todos los puntos de la cara superficial inferior 

de SSô. Esta superficie est§ ubicada dentro de la interfase y es paralela a las superficies AAô y BBô 

y se la denomina fase de superficie  o fase interfacial a la que indicamos con la letra s.  

Dado que el trabajo de expansión de la superficie depende del área de la misma y no de su 

posición, no importa en qué lugar, entre las dos fases, esté ubicada la fase de superficie. 

  Para que a y b sean homogéneas, suponemos que todos los excesos o defectos de los 

componentes que hay en interfase real se acumulan en esta imaginaria fase de superficie. 

   Para un componente i se considerará que su concentración en cada fase, cai y cbi es constante y 

su concentración en fase de superficie csi será tal que se cumpla con la conservación de la masa 
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                                                          ni = ni ai + ni bi + ni si                                                 (8 ï 40) 

Evidentemente el término nsi será positivo cuando haya un exceso del componente i en la 

interfase.  

Si llamamos A al área de la superficie de la fase superficial, la relación 

                                                                                                                                (8 ï 41) 

fue llamada por Josiah Willard Gibbs exceso superficial. Gi  tiene las dimensiones de número de 

moles por unidad de superficie y por ello se la llama también concentración superficial. Su 

magnitud dependerá de la ubicación (arbitraria) de la fase superficial y puede ser positivo o 

negativo de acuerdo con el signo que le corresponda a ni  según la (8 ï 40).  

 

Figura 8 ïï 11 Interfase entre dos líquidos en contacto 

   La Termodinámica nos dice que para una fase formada por varios componentes, es válida la 

ecuación de Gibbs ï Duhem 

                                                                                                      (2 ï 10) 

Tratándose de una fase de superficie, debemos adicionar a esta ecuación un término que 

represente la variación de la energía libre con el área de la fase 

                                                                                                                (8 ï 5) 
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Teniendo en cuenta que el volumen de la fase de superficie Vs = 0; la ecuación de Gibbs ï 

Duhem toma la forma 

                                                                                         (8 ï 42) 

pues en el equilibrio, los potenciales químicos de cada componente son iguales en todas las fases. 

msi = mai = mbi 

A temperatura constante, la (8 ï 42) toma la forma 

                                                                                                  (8 ï 43) 

cuya integración a tensión superficial y potencial químico constantes 

                                                                                                         (8 ï 44) 

Si  diferenciamos esta ecuación encontramos que 

                                                                 (8 ï 45) 

Ecuación que comparada con la (8 ï 43) no lleva a  

                                                                                                    (8 ï 46) 

Dividiendo la ecuación (8 ï 46) por A y teniendo en cuenta la definición de exceso superficial 

                                                                                                        (8 ï 47) 

La (8 ïï 47) es conocida como ecuación de adsorción de Gibbs. Esta ecuación establece una 

relación entre la tensión interfacial y el exceso superficial. 

 

8 ï 17. Exceso interfacial relativo 

Para un sistema de dos componentes en equilibrio a temperatura, presión y superficie constantes, 

la ecuación de adsorción de Gibbs puede escribirse 

                                                        dg + G1dm1 + G2dm2 = 0                                              (8 ï 48) 

iidnSdTdAdG ss äm+-g=

iidndAdG ss äm+g=

ii nAG ss äm+g=

iiii dndnAddAdG m+m+g+g= ää sss

0=g+mäs Addn ii

iidd mG-=g ä
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donde m1 y m2 son los potenciales químicos de los respectivos componentes (recuérdese que si el 

sistema está en equilibrio el potencial químico de cada componente en cada fase es igual su 

potencial químico en la fase de superficie). G1 y G2 dependerán de la posición arbitraria elegida para 

la superficie geométrica. Sobre esta base, se puede localizar la posición de la superficie geométrica 

de manera tal que el exceso superficial de uno de los componentes sea cero. Para el caso particular 

de soluciones diluidas se escoge la posición de modo tal que G1, el exceso superficial del solvente, 

sea nulo. En este caso, la (8 ï 48) se reduce a 

dg + G2dm2 = 0 

y 

                                                                                                                (8 ï49) 

Como el potencial químico del soluto se puede expresar 

 

se tiene 

    

o 

                                                                                                             (8 ï 50) 

Si la solución es diluida o ideal, puede sustituirse la actividad del soluto por su concentración 

                                                                                                             (8 ï 51) 

 Las ecuaciones (8 ï 48), (8 ï 49), (8 ï 50) y (8 ï 51) se mencionan en la bibliografía también 

como ecuación de adsorción de Gibbs. 

    Estas ecuaciones relacionan el exceso de superficie de soluto con la variación que se produce 

en la tensión superficial de la solución cuando varía la actividad  (o concentración). Si un aumento 

en la concentración de soluto provoca una disminución de la tensión interfacial (µg/µc)T < 0; G2 será 

positivo, de modo que habrá un exceso real de soluto en la superficie. Dicho de otra manera: tiene 

lugar adsorción de soluto en la superficie. Si, en cambio, (µg/µc)T > 0; G2 será negativo y, 

consecuentemente, habrá un defecto de soluto en la superficie, fenómeno que se conoce como 

adsorción negativa. 
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8 ï 18.  Películas superficiales 

Si dejamos caer unas gotas de aceite sobre una cuba conteniendo agua, observamos que las 

gotas comienzan a extenderse sobre la superficie formando una capa muy delgada. Bajo 

condiciones adecuadas esta capa se adelgaza hasta hacerse monomolecular. Este fenómeno ha dado 

lugar a una amplia gama de experimentos que van desde mediciones de tensión superficial hasta 

determinaciones de masas moleculares relativas. Uno de los experimentos clásicos es el de Irving 

Langmuir destinado a medir la presión superficial que 

ejerce una capa monomolecular. 

Entre las moléculas presentes en la capa 

monomolecular ocurren distintas interacciones. De 

entre ellas, la principal es la repulsión. En virtud de 

esta repulsión se produce un descenso de la tensión 

superficial. Si la disminución de la tensión superficial 

es debida a la repulsión de las moléculas, ella puede 

ser medida mediante la resistencia que la capa opone 

a la compresión lateral. Esta resistencia se denomina 

presión de superficie o presión interfacial. Para su 

determinación, Langmuir desarrolló un aparato 

llamado balanza de película o balanza de Langmuir, 

cuyo esquema se representa en la Figura 8 ï 12. Esta 

consiste en una cubeta poco profunda que se llena con 

agua hasta el borde. En el centro se agrega una gota 

de una solución diluida de ácido esteárico 

(C17H33CO.OH ) 
10

 en benceno. El benceno se evapora y la gota se extiende. La capa es contenida 

por una barrera móvil (B) y un flotador fijo (A) que está conectado a una balanza de torsión. El área 

disponible para la película puede ser variada moviendo la barrera B. Al mover la barrera B hacia A, 

el área de la película se reduce hasta que, alcanzado un valor crítico, la compresión de la película 

produce una fuerza que se registra con el alambre de torsión. Si se sigue comprimiendo esa fuerza 

aumenta rápidamente (Figura 8 ï 13)   Se ha extrapolado el valor del área crítica siendo este área 

0,205 nm
2
/ molécula. Este es el área para la cual la película alcanza su máximo empaquetamiento. 

Cuando se alcanza este estado, las moléculas tienen los grupos carboxilo (polares) unidos a la 

superficie y las cadenas hidrocabonadas orientadas hacia arriba. El área transversal de las moléculas 

es, entonces, 0,205 nm
2
. 

                                                 

10
 El grupo CO.OH del extremo de la molécula está fuertemente polarizado y es atraído por las moléculas de agua, 

mientras que la cadena hidrocarbonada es hidrofóbica y tiende a mantenerse lo más alejada posible de la superficie del 

agua. 

 
I. Langmuir (1881 ï 1957) 
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Figura 8 ï 12. Balanza de Langmuir y esquema lateral del aparato 

Las balanzas de Langmuir modernas 

permiten medir la resistencia que opone la 

capa molecular a la compresión ï es decir su 

presión superficial ï  con una precisión del 

centésimo de dina por cm
2
. 

Sabemos que la tensión superficial viene 

medida por el trabajo requerido para 

aumentar en una unidad el área de una 

superficie. Sea L la longitud de la barrera 

móvil sobre la superficie del líquido. Si esta 

barrera es desplazada una distancia dx 

comprimiendo la película, el área de la 

película disminuye en Ldx mientras que la 

superficie detrás de la barrera aumentará en 

Ldx. Si llamamos g0 a la tensión superficial 

del agua y g a la de la superficie cubierta por 

la película, la variación de energía del 

sistema será 

g0 Ldx ï g Ldx 

Esa diferencia de energía es suministrada por la barrera móvil al desplazarse una distancia dx 

contra una fuerza que ejerce la película a lo largo de la longitud L. Llamando P a la presión 

superficial, es PL la fuerza que se ejerce sobre la longitud L.  Si PLdx es el trabajo de compresión 

que ejerce la barrera móvil a costa de una variación de energía g0 Ldx ï gLdx,  

PLdx = g0 Ldx ï g Ldx 

y 

 
Figura 8 ï 13. Curva de fuerza ï área en balanza de 

Langmuir para presiones altas 
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P= g0  ï g   

                                                             P= g0  ï g                                                         (8 ï 54) 

 El valor de P = FL es el mismo que se aplica sobre el flotador fijo, el que mediante el hilo de 

torsión permite registrar la fuerza F.  

   Queda así demostrado que la presión interfacial es una medida de la variación de la tensión 

interfacial causada por la presencia de la película. 

 

 

8 ï 19. ñEstado f²sicoò de las capas monomoleculares  

Cuando se estudia la presión interfacial en función del área de superficie de la película o del área 

correspondiente a una molécula, se observan algunas diferencias de comportamiento de las 

películas según la naturaleza de las moléculas que la forman. El comportamiento de esas películas 

permite, por analogía con cantidades tridimensionales de  materia clasificar a las capas 

monomoleculares en gaseosas, líquidas y sólidas. En la Figura 8 ï 14 se representan los tres tipos de 

comportamiento. 

La curva (a) de la figura 8 ï 14 representa el comportamiento de una capa monomolecular 

gaseosa. Un ejemplo de estas capas lo constituye el n ï pentanol sobre agua. En este tipo de capas, 

el área disponible para cada molécula es mucho más grande que el área que realmente ocupa la 

molécula. La interacción lateral entre las moléculas es despreciable y la película puede comprimirse 

o expandirse sin variar sus características esenciales. Cuando una solución de material tensioactivo 

es lo suficientemente diluida, la variación de la tensión superficial con la concentración es 

aproximadamente lineal. Esto se puede escribir 

                                                                  g = g0 + bc                                                         (8 ï 55) 

en la que b es una constante. Combinando esta ecuación con la (8 ï54) 

P= - bc 

y como  

 

                                                                                                                    (8 ï 56) 

T
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introduciendo esta ecuación en la (8 ï 53) 

 

o 

 

cuya expresión 

                                  (8 ï 57)                                                    

es enteramente análoga a la ecuación de 

estado del gas ideal pV = nRT. 

Las curvas (b) y (c) de la figura 8 ï 14 

representan el comportamiento de capas 

monomoleculares líquidas. Entre las 

moléculas de este tipo de películas existen 

fuerzas de cohesión más intensas que en el 

caso de las gaseosas. Si bien las moléculas 

están estadísticamente más próximas la 

estructura interna no está rígidamente 

organizada. El área disponible para cada 

molécula es varias veces superior a su 

diámetro molecular. 

   Se suelen distinguir dos tipos de películas líquidas: las películas líquidas expandidas y las 

películas líquidas condensadas. Las expandidas exhiben compresibilidad mayor que la fase líquida. 

A presiones bajas pueden sufrir una transición hacia el comportamiento de las películas gaseosas. 

En este caso, las cadenas hidrocarbonadas en la interfase se distribuyen caóticamente. la ecuación 

de estado toma en cuenta un co-área (en analogía con el covolumen) y la ecuación es del tipo    

                                                                                                            (8 ï 58) 

donde s0 es un parámetro experimental. La ecuación (8 ï 58) es, en muchos  casos, bastante 

satisfactoria para representar los datos experimentales. La curva (b) de la Figura 8 ï 14 corresponde 

a la película líquida expandida. 

El estado líquido expandido se da generalmente en compuestos de cadena larga que poseen 

grupos intensamente polares, como hidroxiácidos, aminoalcoholes, amidas, etc. Un ejemplo de 

líquido expandido bidimensional lo constituye el ácido ricinoleico a 20 ºC. 

RT

P
=G

RT
A

n
RT s=G=P

RTnA s=P

RTn)A( s=s-P 0

 

Figura 8 ï 14. Curvas de fuerza de presión 

superficial en función del área por molécula 

para distintas películas monomoleculares. 
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Las películas líquidas condensadas presentan compresibilidades bajas. Las cadenas 

hidrocarbonadas se encuentra bastante organizadas estando en forma paralela entre sí y orientadas 

hacia arriba respecto del agua. Durante la compresión las moléculas de agua que se encuentran entre 

las moléculas orgánicas son expulsadas a la fase agua. Se encuentra que la presión interfacial de 

estas moléculas varía linealmente con el diámetro molecular, siguiendo ecuaciones del tipo 

                                                                   A = b + aP                                                  (8 ï 59) 

Entre las sustancias que se comportan como líquidos condensados se encuentra el alcohol 

cetílico 

   La  películas de compresibilidad muy bajas se presentan como bastante rígidas. La variación 

de la presión interfacial en función del área por unidad de molécula dan curvas como las 

representadas por (d) y (e) en la figura 8 ï 14. La ecuación de estado es similar a la (8 ï 59) siendo 

a del orden de 0,02. Ejemplo de este tipo de comportamiento son los ácidos esteáricos y palmítico. 

 

 

8 ï 20.  Adsorción de sólidos 

 Cuando se agita una solución diluida de un colorante con un sólido finamente dividido se 

observa que disminuye la intensidad del color. Si se introduce un gas a baja presión en un recinto 

que contenga un sólido finamente dividido y se agita, al cabo de un tiempo se nota una disminución 

considerable de la presión.  En ambos casos se dice que el colorante o el gas han sido adsorbidos en 

la superficie del sólido.  

   Los sólidos que adsorben gases reciben el nombre genérico de adsorbentes, mientras que las 

sustancias que se adsorben se llaman adsorbatos.  Entre los adsorbentes más comunes figuran el gel 

de sílice anhidro, el carbón vegetal, y ciertos metales como el platino, paladio, níquel, cobre y otros. 

En general, se suele estudiar por separado la adsorción de gases de la adsorción de líquidos. 

 

8 ï 21.  Adsorción de gases 

Los resultados experimentales muestran que la adsorción de gases sobre superficies sólidas se 

incrementa con el aumento de la presión y con el descenso de la temperatura. Para un determinado 

sólido, su capacidad de adsorción depende además de su superficie específica y de la forma de sus 

partículas. 

    En un intervalo limitado de presión, la dependencia de la adsorción de un determinado tipo de 

gas con la presión a temperatura constante se representa frecuentemente por una ecuación empírica 

encontrada por Herbert Max Finlay Freundlich en 1910. Esta ecuación es del tipo 
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                                                                    a = kp
n
                                                          (8 ï 60)

 

en la cual a es la masa de gas adsorbida por unidad de masa de material adsorbente a la presión p ; k 

y n son constantes para el adsorbato y el adsorbente a la temperatura dada. Para la mayoría de los 

adsorbentes y adsorbatos a temperaturas moderadas o elevadas n < 1, de modo que la cantidad de 

gas adsorbido aumenta con menos rapidez cuanto mayor es la presión. A medida que la temperatura 

decrece n tiende a 1 con lo que la adsorción comienza a tornarse proporcional a la presión 

(especialmente para presiones bajas). 

   Tomando logaritmos, la isoterma de Freundlich toma la forma 

                                          log a = log k + n log p                                                            (8 ï 61) 

de manera que la representación gráfica de log a en función de log p debe ser una recta. Los 

gráficos muestran una pequeña curvatura, básicamente a bajas temperaturas lo que revela su 

carácter aproximado y que es conveniente aplicarla en un pequeño rango de presiones. 

El comportamiento experimental de los distintos procesos de adsorción de gases muestra que 

hay, al menos dos tipos de adsorción. Uno de ellos se llama adsorción de van der Waals  o 

adsorción física. Este tipo de adsorción se observa en todos los sólidos, especialmente a 

temperaturas moderadas o bajas y se caracteriza por que 

la variación de entalpía asociada a la adsorción de un mol 

de gas es relativamente baja, entre 5 y 10 kcal/mol. Estos 

calores de adsorción son del mismo orden de magnitud  

que los calores de condensación, lo que dio pie para 

suponer que las fuerzas que retienen al gas en la 

superficie del sólido son de naturaleza similar a las 

fuerzas moleculares de cohesión que retienen el vapor en 

la superficie de un líquido. El nombre de adsorción de 

van der Waals deriva, precisamente, del hecho que las 

fuerzas de cohesión molecular son fuerzas de van der 

Waals. 

    Otra característica de la adsorción física es que, 

para un determinado adsorbente, la magnitud de la 

adsorción en condiciones dadas tiene cierta vinculación con la facilidad de licuefacción del gas. Los 

gases que son más fácilmente licuables ï los que tienen fuerzas de cohesión de van der Wals más 

grandes son los más se adsorben. 

    El segundo tipo de adsorción se denomina adsorción activada o adsorción química. Este tipo 

de adsorción se caracteriza por que la variación de entalpía asociada a la adsorción de un mol de gas 

es muy superior a la adsorción física, siendo los valores entre 10 y 100 kcal/mol.  

   La adsorción química se produce sólo en casos aislados y se verifica a temperaturas 

moderadas o altas. A diferencia de la adsorción física, involucra fuerzas de interacción químicas 

 
H. M. F.  Freundlich (1880 ï 1941) 
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entre adsorbente y adsorbato, lo que explica que el calor molar de adsorción tenga valores tan 

elevados. 

   En 1916, I. Langmuir supuso que, como las fuerzas de interacción química decrecen 

rápidamente con la distancia, en la adsorción química sólo se adsorbe una capa de moléculas sobre 

la superficie del sólido. A partir de esta consideración Langmuir dedujo una relación entre la masa 

adsorbida por unidad de masa de adsorbente y la presión. 

   Consideremos una superficie adsorbente en contacto con un adsorbato gaseoso. Sobre esa 

superficie inciden moléculas de gas de las cuales una parte queda adherida a ella durante un tiempo 

apreciable al tiempo que otras moléculas de gas logran escapar de la superficie. Cuando la 

adsorción alcanza un estado de equilibrio dinámico la velocidad de adsorción se iguala a la 

velocidad de desorción.  

   La teoría cinética permite demostrar que la velocidad de las moléculas que inciden sobre una 

superficie es proporcional a la presión (a temperatura constante). Si en un cierto instante está 

cubierta con moléculas de gas una fracción q de la superficie adsorbente, la fracción 1 ï q estará 

descubierta. 

Como se supone que sólo puede ser adsorbida una capa de moléculas, solamente las moléculas 

que inciden sobre la superficie descubierta pueden ser retenidas. De aquí deducimos que la 

velocidad de adsorción de las moléculas va
 
 será 

va = kp(1 - q) 

donde k es una constante de proporcionalidad. La velocidad de desorción vd, es decir, la velocidad 

con la cual las mol®culas se ñevaporanò de la superficie ser§ proporcional al §rea q cubierta con 

moléculas  

vd = kôq 

En el equilibrio dinámico, ambas velocidades son iguales  

kp(1 - q) = kôq 

                                                                                                                        (8 ï 62) 

Si la superficie se cubre con una capa uniforme de gas de una molécula de espesor, la masa a de 

gas adsorbida por unidad de masa de adsorbente es directamente proporcional a la fracción q de la 

superficie cubierta, esto es,  a = kò q 

   Reemplazando este valor de q en la (8 ï 62) y dividiendo numerador y denominador por kô 

 

'kpk

pk

-
=q
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haciendo kkò/kô= k1 y k/ kô   = k2 

                                                                  

                                                     

(8 ï 63) 

Esta expresión relaciona la masa de gas 

adsorbida por unidad de masa de adsorbente 

con la presión a temperatura constante y por 

ello se la conoce como isoterma de adsorción de Langmuir. 

  Reordenando la (8 ï 63) se tiene 

 

   De modo que al representar gráficamente p/a en función de p debería obtenerse una recta. Esto 

es así en un gran número de casos de gases adsorbidos químicamente. 

 

Si observamos la representación gráfica de a en función de p, (Figura 8 ï 15) notamos que, si la 

presión es muy baja, k2p es despreciable frente a 1 y la isoterma de Langmuir toma la forma a  = k1p 

y cuando la presión es elevada k2p >>1 y a = k1/k2 = constante. Para valores intermedios a = kp
n
, es 

decir, es del mismo tipo que la isoterma de Freundlich. 

La adsorción física de los gases, en general, no concuerda con la isoterma de Langmuir.  Se han 

encontrado cinco tipos diferentes de isotermas y esta diversidad está vinculada a la adsorción de 

más de una capa de moléculas. 

    Aplicando el tratamiento de Langmuir al concepto de adsorción física, S.H. Brunauer, P.H. 

Emmett y E. Teller desarrollaron en 1938 un modelo de adsorción en capas múltiples que conduce a 

una isoterma llamada ecuación BET.  

Llamando v al volumen de gas adsorbido a la presión p y vm al volumen adsorbido cuando la 

superficie del adsorbente se cubre con una sola capa de moléculas, dedujeron 11 

                                                 

11
 El desarrollo de esta ecuación escapa al objetivo de este capítulo. Puede consultarse el trabajo original en J. Am. 
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Figura 8 ï 15. Representación de a  en función 

de p  para la Isoterma de Langmuir 
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                                                                                             (8 ï 64) 

donde p0  es la presión de vapor del adsorbato a la temperatura de la adsorción y c es un coeficiente 

aproximadamente constante  

                                                                                                           (8 ï 65) 

 

E1 es el calor molar de adsorción correspondiente a 

la primera capa molecular adsorbida y EL es el calor 

molar de condensación del gas a líquido. 

   Cuando se representa gráficamente a  en función 

de p para la isoterma de Brunauer, Emmett y Teller se 

obtiene una curva como la de la Figura 8 ï 16. 

 Si se representa gráficamente p / v(p0 ï p) en 

función de p/p0 se obtiene una línea recta cuya pendiente 

es  (c ï 1) vmc y ordenada al origen 1/vmc. 

 

 

 

 

8 ï 22. Fenómenos eléctricos en las interfases. Doble capa eléctrica 

Las interfases muchas veces contienen cargas eléctricas. En el caso de un metal inmerso en una 

solución iónica, la electrización de la interfase ocurre debido a la reacción de transferencia de 

cargas eléctricas entre dichas fases. Consideremos, por ejemplo, al electrodo Cd ¼ Cd 
2+

, la 

transferencia de cargas de una fase a la otra puede ocurrir mediante la reacción de disolución del 

metal 

                                                                                                                                                                  

Chem. Soc. 60, 309 (1938); o en Adamson, A. W., Physical Chemistry of Surfaces, Interscience. New York. N.Y. 2a. 

edición. 1967  
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Figura 8 ï 16. Representación de a  en 

función de p  para la Isoterma B.E.T. 
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Cd ­ Cd
2+

 + 2 e
- 

o, mediante la reacción de deposición 

Cd
2+

 + 2 e
-
­ Cd 

La electrización de la interfase puede ocurrir también debido a la disociación de los 

componentes de la solución con la consecuente adsorción de los iones sobre la superficie metálica. 

Debido a la interacción electrostática habrá cargas de signo opuesto en las proximidades de la 

superficie. Estas cargas de signo opuesto pueden localizarse sobre la fase metálica en forma de 

exceso o defecto de electrones o en la solución en forma de iones. El conjunto de cargas presentes 

en la interfase se llama doble capa eléctrica. La presencia de la doble capa eléctrica provoca la 

existencia de un campo eléctrico en la interfase y, por lo tanto, una diferencia de potencial eléctrico 

entre ambas fases. Esa diferencia de potencial se opone al proceso que le dio origen (por ejemplo, la 

disolución del metal) alcanzándose así un estado estacionario.  

  Se han propuesto varias distribuciones de cargas que corresponden a diferentes valores de 

potencial. Una de ellas fue sugerida por  Hermann von Helmholtz en 1879. Según este modelo, 

(Figura 8 ï 17) una de las capas de carga está presente sobre la superficie del metal y corresponde a 

un exceso o defecto de electrones. la otra, presente en la solución de electrolito adyacente al metal, 

está formada por iones de igual carga pero de signo opuesto.  

De acuerdo con el modelo de Helmholtz la doble capa eléctrica debería comportarse como un 

capacitor plano de caras paralelas. La capacidad de un capacitor de este tipo, no debería variar con 

el potencial, pero determinaciones experimentales demostraron que la capacidad de la doble capa 

eléctrica no es constante sino que depende del potencial. Por ese motivo, el modelo en cuestión fue 

posteriormente modificado.  

Guoy y Chapman en 1909, trabajando 

independientemente dedujeron que los iones no 

pueden permanecer en posiciones fijas ya que si 

bien el campo eléctrico tiende a orientarlos en una 

posición determinada, la agitación térmica tiende 

a distribuirlos uniformemente a través de toda la 

solución. Por lo tanto, debería alcanzarse una 

solución de compromiso entre estas dos 

tendencias cuyo resultado sería una capa difusa de 

iones en la fase líquida. En las proximidades del 

metal prevalecería la fuerza electrostática la que 

disminuiría con la distancia. 
 

Figura 8 ï 17. Modelo de Helmholtz de la 

doble capa eléctrica 
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   De esta 

manera habría 

una alta 

concentración 

de iones con 

carga opuesta 

en las 

proximidades 

de la superficie 

metálica la que 

iría 

disminuyendo 

a medida que la 

distancia a esa 

superficie 

aumenta hasta que, a partir de cierta distancia, la 

solución se hace perfectamente homogénea. Esta 

capa difusa de iones tiene cierta similitud con la atmósfera iónica  de la teoría de Debye - Hückel, 

con la diferencia que presenta una distribución planar y no esférica ( Figura  8 ï 18). 

Considerando a los iones como cargas puntuales y que la concentración  de los iones de la capa 

difusa siguen una distribución de Boltzmann; Guoy y Chapman, utilizando consideraciones 

electrostáticas que aquí no detallaremos12, encontraron una expresión para la densidad de carga de la 

capa difusa que está más de acuerdo con los resultados experimentales. 

Otto Stern en 1924, abandonó la aproximación de cargas puntuales de Guoy y Chapman y y 

consideró que debido al tamaño de los iones éstos no llegan nunca a la superficie sólida sino que 

permanecen a una cierta distancia de ella. Esa distancia caracteriza a un plano llamado plano de 

mayor aproximación. El modelo de Stern (Figura 8 ï 19)  divide a la doble capa eléctrica en dos 

partes: (a) una doble capa compacta comprendida entre la superficie sólida y el plano de mayor 

aproximación, en el cual los iones se encuentran en posiciones fijas y (b) una doble capa difusa que 

se extiende desde el plano en cuestión hasta el interior de la solución dentro de la cual los iones se 

distribuyen de acuerdo con la teoría de Guoy y Chapman, extendiéndose alguna distancia en el 

interior de la fase líquida siendo difusa en esta región debido a que la agitación térmica permite un 

movimiento más libre de las partículas. Sin embargo la distribución de iones positivos y negativos 

no es uniforme debido a que el campo electrostático en la superficie provocará una atracción 

preferente por los iones de signo opuesto. 

                                                 

12
 Un desarrollo detallado de esta teoría puede verse en DELAHAY, P. Double Layer and electronic Kinetics. 

Interscience. Nueva York. N.Y. 1966. 

 
Figura 8 ï 18. Modelo de Guoy y Chapman 

de la doble capa eléctrica. Por comodidad 

se omiten los aniones. 

 
O. Stern (1888 - 1969) 
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El modelo de Stern es así una asociación entre 

el modelo de Helmholtz y el de Guoy y Chapman. 

El plano de mayor aproximación se llama plano 

de Helmoltz externo. Formalmente, este modelo 

es equivalente a dos capacitores conectados en 

serie siendo su capacidad 

                              (8 ï 66) 

El resultado es una caída gradual de potencial 

en la masa del líquido donde la distribución de la 

carga es estacionaria. 

   La caída de potencial puede verificarse de 

dos formas que dependen de las características de las partículas disueltas que forman la porción 

exterior de la capa. 

Tanto en el caso I como en el caso II, AC es la caída definida de potencial en la parte fija y CB 

es la variación gradual en la parte difusa de la doble capa.  

    El potencial entre C y B se denomina potencial electrocinético o zeta ( z ). 

 
  Figura 8 ï 20. Curvas de caída de potencial según el modelo de Stern de la doble capa eléctrica 

    El modelo de Stern fue modificado por David Caldwell Grahame quien introdujo un segundo 

plano de mayor aproximación. Más cercano a la superficie se encuentra un plano formado por los 

aniones adsorbidos químicamente por el metal, llamado plano interno de Helmholtz,  Algo más 

alejado está el plano exterior de Helmholtz formado por los cationes hidratados y a partir de ese 

plano comienza la capa difusa.    

GCH CCC

111
+=

 
Figura 8 ï 19. Modelo de Stern de la doble capa 

eléctrica. Por comodidad se omiten los aniones. 
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  En la Figura  8 ï 21, se representa el modelo de Grahame 

de la estructura de la interfase sólido ï líquido. Se ha omitido 

la representación de las moléculas de solvente, aunque estos 

juegan un rol importante en el fenómeno. En general los 

cationes son bastante más pequeños que los aniones y debido a 

la estructura polar del agua se encuentran solvatados en la 

solución acuosa. No ocurre lo mismo con los aniones que son 

muy pocos los que se hidratan. Las moléculas de agua que 

rodean a los cationes impiden el acercamiento con los aniones 

y amortiguan la repulsión de cationes entre sí. 

 

 

 

Figura 8 ï 21. Representación esquemática de la estructura de la doble capa según Grahame. 

  

 

 8 ï 23. Efectos electrocinéticos 

Como consecuencia de la existencia de la doble capa eléctrica, se produce un conjunto de 

fenómenos llamados, en general, efectos electrocinéticos, caracterizados por el movimiento de 

partículas bajo la influencia de una FEM y cuya magnitud depende de la carga que queda en la parte 

difusa de la doble capa eléctrica. La diferencia de potencial entre las capas fija y difusa de la doble 

 
D. C. Grahame (1912 - 1958) 
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capa eléctrica se llama potencial electrocinético o potencial zeta que se identifica mediante la letra 

griega zeta (z ). 

   Considerando a la doble capa como un capacitor eléctrico simple, se puede deducir la relación 

                                                                                                                            (8 ï 67) 

en la que z es el potencial electrocinético (zeta), u es la movilidad electroforética de la partícula, 

esto es la movilidad de la misma bajo un potencial de 1 volt, h es la viscosidad y D es la constante 

dieléctrica del medio dispersante. La ecuación (8 ï 67) se conoce como ecuación de Smoluchowski. 

  Entre los fenómenos electrocinéticos producidos por la doble capa eléctrica podemos 

mencionar:  

Electroósmosis. Es el pasaje de líquido a través de un diafragma poroso bajo la influencia de un 

campo eléctrico aplicado. 

Potencial de flujo. Es la producción de una diferencia de potencial cuando se fuerza un líquido a 

través de una membrana porosa o tubo capilar. El potencial de flujo puede considerarse como el 

proceso inverso a la electroósmosis. 

Efecto Dorn. O potencial de sedimentación. Es la producción de una diferencia de potencial 

cuando partículas finamente divididas sedimentan en una solución acuosa. 
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Cuestionario 

 

8 ï 1. ¿Qué diferencias existen entre superficie, interfase e interfaz? 

 

8 ï 2. ¿En qué consiste el modelo de la membrana de Young? 

 

8 ï 3. ¿Cómo se expresa el trabajo elemental para incrementar en una cantidad infinitesimal el área 

de superficie de una membrana elástica? 

 

8 ï 4. ¿Cuál es el significado físico de coeficiente de tensión superficial? 

 

8 ï 5. ¿Qué dependencia existe entre la energía libre superficial y las variables de estado de una 

superficie? 

 

8 ï 6. ¿Qué expresión propuso Eötvös para la dependencia de la tensión superficial con la 

temperatura? ¿Cuál es la que propuso van der Waals? 

 

8 ï 7. Escriba la expresión de la ecuación de Young ï Laplace, 

 

8 ï 8. ¿A qué se debe el ascenso capilar en los líquidos que "mojan"? 

 

8 ï 9. Escriba la expresión de la ecuación de Kelvin. 

 

8 ï 10. ¿Cómo afecta a la tensión superficial del agua el agregado de alcohol etílico a temperatura 

constante? ¿Cómo afecta el agregado de cloruro de sodio a temperatura constante? 

 

8 ï 11. ¿A qué se llama agente tensioactivo? 

 

8 ï 12. ¿Cuál es la expresión analítica de la ley de Tate? 

 

8 ï 13. ¿En qué consiste el método de la presión máxima de burbuja? 

 

8 ï 14. ¿En qué consiste el método del estalagmómetro? 

 

8 ï 15. ¿Qué diferencias existen entre adhesión y cohesión? 

 

8 ï 16. ¿A qué se llama trabajo de cohesión? 

 



Temas de Química Física 

228 
 

8 ï 17. ¿Qué es el exceso superficial de Gibbs? ¿Qué dimensiones tiene?¿Qué expresión toma la 

ecuación de Gibbs ï Duhem si se considera que el volumen e la fase de superficie es nulo? 

 

8 ï 18. ¿A qué se llama adsorbato? 

 

8 ï 19. ¿Qué expresión tiene la ecuación de Freundlich que da la adsorción de ciertos tipos de gases 

con la presión a temperatura constante? 

 

8 ï 20. ¿Qué expresión toma la isoterma de adsorción de Langmuir? 

 

8 ï 21. ¿A qué se llama doble capa eléctrica? 

 

8 ï 22. ¿Qué es la electroósmosis? 

 

8 ï 23. ¿Qué es el efecto Dorn? 
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Ejercicios y problemas  

 

8 ï 1. La siguiente tabla da los valores de la tensión superficial del agua a varias temperaturas 

t (º C) g  (10
-3

  N m
-1
) 

0 75,6 

20 72,75 

40 69,56 

60 66,18 

80 62,6 

A partir de estos valores calcular la energía interna y el calor de formación de la interfase a esas 

temperaturas. 

8 ï 2. Calcular la tensión superficial del éter sulfúrico a 20 ºC si cuando se la determina con el 

tensiómetro de du Noüy, cuyo anillo tiene un diámetro de 1,00 cm y pesa 11,0 × 10 
-3
 N, la balanza 

de torsión indica 12,2 × 10 
ï3

 N. (el valor tabulado del coeficiente de corrección es 1,12) 

 

8 ï 3. La densidad del mercurio a 25 ºC es  13,53 g.cm
ï3

 y su tensión superficial a esa temperatura 

es de 0,484 N.m
ï1

. Calcular la depresión capilar del mercurio en un tubo de vidrio de 1 mm de 

diámetro interno sabiendo que q = 180 º .Despreciar la densidad del aire. 

 

8 ï 4. Calcular la diferencia de presión entre las dos caras de una burbuja esférica de 2 × 10
ï3

 m de 

diámetro inmersa en una solución acuosa de alcohol etílico, sabiendo que la tensión superficial de la 

solución es 22,76  × 10
ï3

 N m
ï1

. 

 

8 ï 5. Calcular la variación de energía libre superficial asociada a la formación en el aire de una 

burbuja estable de solución acuosa de decil ï glicósido de 2mm de diámetro (g = 30,1 × 10
ï3

 N m
ï1

) 

 

8 ï 6. Calcular la altura del menisco que forma el benceno dentro de un tubo capilar de 0,1 mm de 

diámetro, sabiendo que el benceno moja las paredes del capilar, que su tensión superficial la 

temperatura del experimento es 28,8 × 10
ï3

 N m
ï1

 y que su densidad en esas condiciones es 879 kg 

m
ï3

. Despreciar la densidad del aire frente a la del benceno. 

 

8 ï 7. Un cm
3
 de agua se rompe en gotas de 1,5 × 10

ï5
 de radio. Calcular relación entre la tensión 

superficial de esas gotas y la del agua (gagua = 72,75 × 10 
ï3

 Nm
ï1

 a 20 ºC) 

 

8 ï 8. La presión de vapor del mercurio a 20 ºC es de 0,160 Nm
ï2

 y su tensión superficial en esas 

condiciones es 0,476 Nm
ï1

. Calcular la relación entre la presión de vapor correspondiente a la 

curvatura 1/r y  la presión de vapor normal cuando la superficie es plana (p0) para dos gotas de 

mercurio de radios  1mm y 0,01 mm. 

 

8 ï 9. La tensión de interfase entre el agua y el benceno es de 35,0 × 10
ï3

 Nm
ï1

 a 20 ºC. Si la 

tensión superficial del benceno, a esa temperatura, es de 28,85 × 10
ï3

 N.m
ï1

 y la del agua es 72,75 × 
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10
ï3

 Nm
ï1

, calcular  (suponiendo que q = 0) 

El trabajo de adhesión entre el agua y el benceno 

el trabajo de cohesión para  el benceno y para el agua. 

El coeficiente de dispersión para el benceno en agua. 
 

8 ï 10. Sabiendo que  la movilidad electroforética de partículas de plata coloidal en agua es de 3,5 × 

10
ï6

 m.s
ï1

; calcular el potencial electrocinético (zeta). La constante dieléctrica del agua a 25 ºC es 

78,53  y su coeficiente de viscosidad a esa temperatura es  893,6 N.s.m
ï2

.  
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IX.  CINÉTICA QUÍMICA 

 

9 ï 1. Cinética química 

El estudio termodinámico de los procesos químicos, nos permite predecir si ð en determinadas 

condiciones de temperatura, presión y composición ð un sistema evolucionará en el sentido 

deseado, pero no nos da ninguna indicación si dicha evolución será lenta o rápida. Así, por ejemplo, 

podemos predecir que a 298 K y 1 atm, 2 moles de hidrógeno reaccionarán con 1 mol de oxígeno 

para formar 2 moles de agua líquida y que en dicho proceso se liberarán 136,6 kcal. Sin embargo, 

cuando queremos llevar a cabo esta reacción, colocando las cantidades estequiométricas en un 

recipiente en las condiciones predichas, podemos perder la vida esperando que se visualice la 

formación de la primera gota, más aún, para ello deberíamos esperar varios cientos de miles de 

años. Por el contrario, si en esa mezcla estequiométrica hacemos saltar una chispa eléctrica, la 

reacción ocurre en una fracción de segundo con violencia explosiva.  

La respuesta al interrogante de por qué la Termodinámica no puede predecir el tiempo que 

demorará un proceso en llevarse a cabo es muy simple: el tiempo no es una variable 

termodinámica. El estudio de las velocidades con que ocurren los procesos, por tanto, escapa a los 

contenidos de la Termodinámica. En particular, el estudio de las velocidades de las reacciones 

químicas y de los factores que sobre ella influyen, constituye una rama de la Fisicoquímica que 

tiene una importancia extraordinaria tanto en Ciencia pura como en la Tecnología. Ese estudio se 

denomina Cinética Química. 

La Cinética Química, como su nombre lo indica, se ocupa del estudio de las velocidades de las 

reacciones químicas. Pero, además, estudia y desarrolla modelos de los ñmecanismosò de dichas 

reacciones para poder ñexplicarò los resultados experimentales de las mediciones de dichas 

velocidades.  A diferencia de la Termodinámica Clásica, utiliza los conocimientos acerca de la 

naturaleza de la materia que interviene en las reacciones químicas, aprovechando todos los 

conocimientos acerca de las uniones entre átomos, iones o moléculas, geometría molecular, 

energías de enlace, inestabilidad de isótopos radiactivos, etc., para un mejor entendimiento de las 

distintas transformaciones intermedias y para la medición de velocidades. Mientras los científicos 

que estudiaban Termodinámica empleaban instrumentos como la balanza o la bomba calorimétrica, 

que miden variaciones en cantidades finitas de materia, los investigadores en Cinética Química 

emplean también instrumentos, como los espectrógrafos de IR o los contadores Geiger, que 

detectan variaciones en los aspectos submicroscópicos de la materia. 
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La diferenciación más amplia que se hace en Cinética Química se refiere a si el proceso en 

estudio es irreversible o no. Los estudios cinéticos de reacciones irreversibles incluyen todas 

aquellas transformaciones que, aún llevadas a cabo en un recinto cerrado, se consideran de 

ocurrencia completa, es decir, al cabo de un cierto tiempo las concentraciones de reactantes son 

prácticamente, nulas. El otro grupo de estudios cinéticos, se refiere a las reacciones en las que, 

llevadas a cabo en un recinto cerrado, al cabo de un cierto tiempo se logra un equilibrio químico. 

Dentro de cada grupo de estudios cinéticos, existe una diferencia fundamental entre los procesos 

que ocurren en sistemas homogéneos y los que ocurren en sistemas heterogéneos. En los primeros, 

la reacción química puede ocurrir en cualquier punto del sistema, mientras que  en los últimos la 

reacción solamente tiene lugar en la superficie de separación entre las fases. Esta drástica reducción 

de la zona donde la reacción se produce se traduce en una menor velocidad de reacción, ya que el 

transporte de materia hacia la zona de reacción insume un tiempo adicional.  

No todas las reacciones químicas ocurren en una sola etapa. A menudo, las partículas de las 

sustancias actuantes forman especies intermedias que  por reacción con alguna de las especies 

presentes pueden dar lugar a otras, y así sucesivamente, hasta llegar a los productos finales.  El 

conjunto de todas las etapas que llevan a las sustancias reaccionantes a convertirse en productos de 

la reacción se denomina mecanismo de la reacción. Aunque se debe remarcar que las ecuaciones 

estequiométricas reflejan solamente el resultado global de la reacción.  

Cuando el mecanismo  procede a través de una serie de pasos y productos intermedios, el más 

lento de estos pasos decide la velocidad de la reacción. Para visualizar este efecto, imaginemos una 

persona que llega en avión desde una ciudad vecina en un vuelo que dura alrededor de 15 minutos, 

pero que, para llegar desde el aeropuerto a la ciudad a través de una carretera continuamente 

atascada, demora alrededor de una hora. No interesa tanto si el vuelo aéreo demora un minuto más o 

un minuto menos, el tramo que condicionará la duración total del viaje será el más lento. De la 

misma manera, cuando una reacción química ocurre en varias etapas, la más lenta actúa como un 

"cuello de botella" que impide la progresión de los procesos que le siguen cronológicamente. 

Debido a estas consideraciones, el mecanismo de la reacción juega un papel decisivo para 

determinar la velocidad de una reacción. Esto justifica la enorme cantidad de investigaciones 

cinético ï químicas orientadas hacia el estudio de los mecanismos de las reacciones químicas, más 

allá del estudio formal de las relaciones entre la velocidad de la reacción y las variables (presión, 

temperatura, concentración) de las que depende. 

 

  9 ï 2. Velocidad de reacción 

Cuando se efectúa un proceso químico, el mismo se hace para obtener un determinado producto. 

De modo que si ocurre una reacción general del tipo, 

                                                       a A + b B        l L + m M                                         (9 ï 1) 
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lo que interesa es determinar la cantidad de productos. L o M. que se forman por unidad de tiempo. 

Sobre esta base la velocidad de la reacción viene dada por 

       o      

Si L y M son los únicos productos que se forman, la relación entre sus concentraciones será tal 

que por cada l moles de L producidos se obtienen m moles de M. Por lo tanto, la relación entre las 

velocidades de formación de ambos productos será 

 

A medida que una reacción transcurre, los reactantes se van transformando en productos, o sea, 

sus concentraciones disminuyen con el tiempo mientras que las de los productos aumentan. Sobre 

esta base se puede expresar la velocidad de reacción también en función de las variaciones de 

concentraciones de reactantes. Si para la reacción general, A y B son los únicos reactantes 

presentes, la relación entre sus velocidades de reacción será 

 

Los signos menos indican que las velocidades son decrecientes. Si el sistema en el cual 

transcurre la reacción es cerrado, se deberá verifican en todo momento 

                                                                                                                              (9 ï 2) 

donde ni es el número de moles de la sustancia actuante i y ci es su concentración molar.   

Por lo tanto, si A, B, L y M son las únicas especies presentes 

                                                                             (9 ï 3) 

La utilización de la (9 ï 3) para la determinación de las velocidades de reacción suele conducir a 

resultados erróneos cuando la reacción que se considera ocurre en varias etapas y además de los 

reactantes y productos hay especies intermedias que no figuran en la ecuación estequiométrica. Otro 

de los casos en los cuales suele haber dificultades se da cuando ocurren reacciones adicionales 

como 

2 N2O5    4 NO2 + O2 

2 NO2   N2O4 
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Obviamente, en este caso, la disminución de la concentración de N2O5 no es igual al incremento 

de la concentración de NO2 ya que se forma adicionalmente N2O4. Por lo tanto, desde un punto de 

vista estricto, la velocidad de la reacción sólo debe expresarse como la variación de las 

concentraciones de productos con el tiempo. No obstante ello, si las concentraciones de las especies 

intermedias son muy bajas respecto de las correspondientes a reactantes y productos, la (9 ï 3) 

puede, en primera aproximación, considerarse válida. 

 

9 ï 3. Medida de la velocidad de reacción 

Entre los distintos métodos para medir la velocidad de una reacción química  podemos 

mencionar: 

Análisis volumétrico o gravimétrico de muestras extraídas del sistema en el que se produce la 

reacción a ciertos intervalos de tiempo. Esto se emplea, por ejemplo, para medir la velocidad de 

hidrólisis de los ésteres como el del acetato de etilo 

CH3CO.OC2H5 + H2O      CH3CO.OH  + CH3CH2OH 

A intervalos regulares se dosa la concentración del ácido acético formado con solución valorada 

de álcali.      

Medida de la variación de la presión en aquellas reacciones en fase gaseosa que ocurren a 

volumen constante cuando varía el número de moles con el transcurso de las mismas. Por ejemplo, 

para la descomposición térmica del pentóxido de dinitrógeno que mencionamos anteriormente 

2 N2O5   4 NO2 + O2 

La presión final del sistema debería ser, en teoría, dos veces y media la presión inicial, aunque, 

en rigor, es algo menor debido a la reacción secundaria 

2NO2   N2O4 

Medida de la variación del índice de refracción. Se utiliza, por ejemplo, para medir la velocidad 

de polimerización del estireno. 

Medida del volumen específico que, por ejemplo, aumenta durante la disociación del 

diacetonalcohol 

(CH3)2 COHCH 2CO.CH3    2  CH3 COCH3 

Variación de la intensidad del color de alguna sustancia actuante, utilizando un fotocolorímetro. 

Esto se emplea, por ejemplo, para medir la velocidad de producción de yodo  por oxidación de 

yoduro de hidrógeno en solución con agua oxigenada. 
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2 HI + H2O2  I2 + 2 H2O 

Rotación específica del plano de la luz polarizada planamente en las reacciones en que 

intervienen sustancias ópticamente activas. Este fue el primer método para medir velocidades de 

reacción. Fue empleado por Ludwig Ferdinand Wilhelmy en 1850 para medir la velocidad de inversión 

de la sacarosa (dextrógira) cuando se hidroliza dando glucosa y fructosa cuya mezcla es levógira) 

C12H22O11 + H2O     C6H12O  + C6H12O 

                                      sacarosa                      glucosa     fructosa 

Medición de la radiación emitida por minuto para ciertas especies radiactivas. Es muy común 

en Qu²mica Org§nica y Qu²mica Biol·gica, ñmarcarò una sustancia con un is·topo radiactivo de 

alguno de sus elementos constitutivos. Se emplea en sistemas heterogéneos donde el reactante y el 

producto que contienen el elemento radiactivo están en fases distintas. El dosaje continuo de ese 

isótopo en una de las fases permite determinar la velocidad de la reacción. 

 Además de los mencionados, se emplean también  medidas de viscosidad, de conductibilidad 

calorífica, del calor liberado en la reacción, 

del espectro de resonancia magnética 

nuclear, etc. 

 

9 ï 4.  Análisis de los resultados 

experimentales 

Si se representa gráficamente la 

concentración de un producto en función del 

tiempo que transcurre desde el comienzo de 

la reacción, la velocidad de reacción en un 

instante dado viene medida por la pendiente 

de la curva en ese instante. El diagrama de la 

Figura 9 ï 1 muestra una curva de 

concentraciones en función del tiempo para 

una reacción general del tipo A + B ­ P. 

 

9 ï 5. Factores que influyen en la velocidad de una reacción química dada 

Resulta obvio que la velocidad de una reacción química depende de la naturaleza de las 

sustancias actuantes. Pero para unos reactantes determinados, se ha encontrado que la velocidad de 

la reacción varía con la concentración de las sustancias actuantes y la temperatura.  Además, la 

velocidad de una reacción puede ser afectada por la presión, la presencia de sustancias cuyas 

fórmulas no aparecen en la ecuación estequiométrica (pero que intervienen en la reacción), por la 

 
Figura 9 ï 1. Curva de concentración de producto en 

función del tiempo para una reacción A + B ­ P. 
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acción radiación electromagnética de determinados intervalos de longitudes de onda (UV, IR, o 

radiaciones ionizantes como X o g), etc. 

9 ï 6. Reacciones químicas en sistemas homogéneos. Orden y molecularidad 

Comenzaremos nuestro estudio por los sistemas homogéneos y especialmente por los gaseosos. 

Muchos de los resultados obtenidos para los sistemas gaseosos son también aplicables a las 

reacciones en disolución, pero frecuentemente el disolvente, aun cuando esté ausente de la ecuación 

estequiométrica, juega un papel importante en el mecanismo y velocidad de la reacción. 

En algunos casos la velocidad de reacción es considerablemente modificada por la iluminación 

incidente (reacciones fotoquímicas) o por la presencia de sustancias extrañas (reacciones 

catalíticas). Como la velocidad de reacción es siempre función de la temperatura ïmás adelante 

estudiaremos la relación entre ambas variables ï de momento limitaremos nuestro estudio a los 

procesos que transcurren a temperatura constante. 

 En la sección 5 ï 6 del capítulo V, hicimos referencia a  la ley de acción de masas, enunciada 

en 1867 por Cato Maximilian Guldberg y Peter Waage. Ellos encontraron que para una 

transformación química irreversible del tipo  

A + B ­ P 

la velocidad de reacción en cada instante es proporcional al producto de la concentración molar de 

A y de la concentración molar de B 

v = k [A][B] 

Posteriormente llegamos a la conclusión de que es más riguroso utilizar actividades en lugar de 

concentraciones. Sin embargo, para concentraciones moderadas o bajas, el uso de concentraciones 

en lugar de actividades no introduce desviaciones importantes en los cálculos cinéticos, por lo que 

se acostumbra a usar las concentraciones molares evitando de esa manera la determinación, no 

siempre sencilla, de los coeficientes de actividad. 

 Notemos que la velocidad de reacción puede expresarse en función de alguna potencia de la 

concentración (en rigor, de la actividad) de las sustancias reaccionantes.  

 Se denomina orden de una reacción con respecto a un determinado reactivo al exponente 

que afecta a su concentración en la expresión formal que liga la velocidad de reacción con las 

concentraciones de las sustancias reaccionantes, y orden global de la reacción a la suma de 

todos los exponentes citados. 

   Por otra parte, 

Se llama molecularidad de una reacción al número que resulta de sumar todos los 

coeficientes de los reactantes que figuran en la ecuación estequiométrica 
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No se conocen reacciones en sistemas homogéneos gaseosos de orden superior a 3, y aun el 

número de reacciones de tercer orden conocidas es muy pequeño. La razón de ello está en que la 

reacción exige la proximidad de las moléculas reaccionantes, y la probabilidad de un choque 

simultáneo entre tres moléculas (como puede deducirse de la teoría cinética) es pequeña. La 

probabilidad de un choque simultáneo de cuatro moléculas es tan exigua que tal proceso no seria 

observable. 

 

     

9 ï 7.  Reacciones simples y compuestas 

Ya hemos indicado que muchos procesos químicos son el resultado de varias reacciones 

sucesivas, opuestas, paralelas o concurrentes. Esta complejidad de mecanismo se refleja en la 

cinética formal, dando lugar a expresiones complicadas para la relación entre la velocidad de 

reacción y las variables que influyen sobre ella.  

Aquellas reacciones que ocurren en una sola etapa se llaman reacciones simples o elementales, 

mientras que las que ocurren en varias etapas, dando lugar a la formación de varios productos 

intermedios, se llaman reacciones compuestas. 

Frecuentemente coinciden el orden y la molecularidad, y este hecho se da siempre en las 

reacciones elementales, de modo que la no coincidencia es indicación de que el proceso en cuestión 

es una reacción compuesta. Sin embargo, existen reacciones complejas cuya cinética formal es 

análoga a la de un proceso elemental. 

Comenzaremos nuestro estudio por las reacciones más sencillas, es decir, por aquellas no 

equilibradas cuyo mecanismo consiste en un solo acto elemental en el que participan no más de tres 

moléculas. 

9 ï 8.  Reacciones de primer orden 

En una reacción de primer orden la velocidad de reacción es directamente  proporcional a la 

concentración de uno sólo de los reactantes. Si llamamos c a la concentración de ese reactante, esa 

condición puede expresarse matemáticamente mediante la ecuación 

                                                                                                                     (9 ï 4) 

en la que el signo negativo indica que la concentración c decrece mientras el tiempo t aumenta. La 

constante de proporcionalidad k, recibe el nombre de constante de velocidad o velocidad específica, 

ya que mide la velocidad de reacción por unidad de concentración, y tiene un valor definido para 

cada reacción y a una temperatura dada. Si llamamos c0 a la concentración inicial del reactante en el 

instante t0 = 0  y c a la concentración del mismo al tiempo t, ordenando e integrando  la (9 ï 4) 

kc
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dc
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cuyo resultado es  

 

de donde 

                                                                                                              (9 ï 5) 

Usualmente la ecuación (9 ï 5) no se expresa en función de los moles de reactante que se 

consumen sino en función de los moles del mismo que quedan. Si llamamos a al número de moles 

de reactante presente inicialmente en la unidad de volumen del sistema que reacciona y x al número 

de moles  por unidad de volumen que han reaccionado al tiempo t, a ï x representará el número de 

moles por unidad de volumen que quedan sin reaccionar al cabo de dicho lapso. Por lo tanto, c0 es 

proporcional a a y c es proporcional a  a ï x , de manera que la (9 ï 5) se transforma en 

                                                                                  (9 ï 6) 

Notemos que el cociente a/(a - x) de la (9 ï 6) es un número y por lo tanto es independiente de 

las unidades empleadas para expresar las concentraciones, siempre que sean las mismas para a que 

para a ï x, pudiendo emplearse fracciones molares, presiones parciales, etc. La constante de 

velocidad tiene las dimensiones de  la inversa del tiempo y  por ello se la suele expresar en s
ï1

.  

Otra de las características que surgen de la (9 ï 6) es que el tiempo para completar cualquier 

fracción definida de la reacción es independiente de la concentración inicial. De estos tiempos, el 

que se usa con mayor frecuencia es el requerido para que la concentración inicial se reduzca a la 

mitad. Este tiempo se llama período de semirreacción, período de semivida o vida media. En el 

período de semirreacción   x=a/2 y de la (9 ï 6) se obtiene 

                                                                                                                     (9 ï 7) 

Esto significa que, para una reacción de primer orden, lleva el mismo tiempo reducir a la mitad 

una concentración 2 molar que una concentración 0,003 molar. 

Entre los ejemplos típicos de reacción de primer orden en fase gaseosa podemos mencionar: 

N2O5   ­    2 NO2 + ½ O2 
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CH3N=NCH3  ­ CH3CH3 + N2 

SO2Cl2  ­  SO2 + Cl2 

Otro grupo de ejemplos de reacciones de primer orden lo proporciona la desintegración de 

sustancias simples radiactivas, en este caso la vida media se llama también período de 

semidesintegración y varían desde algunas millonésimas de segundos para núclidos muy inestables 

hasta un millón de años para el torio y el uranio. Un ejemplo interesante de este tipo de reacciones 

lo constituye la desintegración del 
14

C que se utiliza para la determinación de la antigüedad de 

objetos arqueológicos. El nitrógeno de la alta atmósfera es bombardeado constantemente por 

neutrones cósmicos convirtiéndose en 
14

C 

 

La abundancia de este isótopo es del orden del 10
ï4

 %. Estos átomos se oxidan a dióxido de 

carbono  y eventualmente son absorbidos por los vegetales que, a su vez, son consumidos por los 

animales.  Este núclido1 es radiactivo y emite una partícula b de baja energía en un proceso de 

primer orden que tiene una vida media de 5668 años. Se ha determinado con bastante precisión el 

balance entre la ingesta de 
14

C y su desintegración radioactiva. En los organismos vivos, se alcanza 

un nivel estacionario en el cual la radioactividad del 
14

C es de 15,3 ° 0,1 desintegraciones por 

minuto por gramo de carbono natural. Cuando la vida cesa se detiene la ingesta y la radioactividad 

disminuye con la vida media indicada. Conociendo los valores medios para un organismo viviente y 

midiendo los correspondientes a un resto fósil, puede determinarse con bastante precisión cuando el 

fósil cesó de absorber 
14
C. Esta t®cnica de ñfechadoò ha confirmado las edades de numerosos 

objetos de importancia histórica, como los rollos del mar Muerto, con una concordancia 

sorprendente. En 1960 se le otorgó el premio Nobel al Dr. W.F.Libby de la U.C.L.A. quien 

desarrolló esta técnica. En la actualidad resulta accesible comercialmente un equipo completo para 

el fechado por 
14

C de muestras que tengan una antigüedad de hasta 45000 años. 

 

 

9 ï 9.  Reacciones de segundo orden 

La velocidad de una reacción de segundo orden depende de dos términos de concentración, que 

pueden referirse a la misma especie o a especies químicas diferentes. En el primer caso, la reacción 

es del tipo  

2A ­ Productos 

de modo que la ecuación de velocidad viene dada por 

                                                 

1
 También se lo llama nucleido. 

HCN
1

1

14

6
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7 +­ + 1
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                                                                                                                     (9 ï 8) 

donde cA es la concentración de la sustancia reaccionante A en cualquier instante t. Si llamamos c0 

a la concentración inicial del reactante en el instante t0  = 0 y c a la concentración del mismo al 

tiempo t, ordenando e integrando la (9 ï 8) 

 

cuya resolución da 

                                                                                                                           (9 ï 9) 

y, si expresamos esta ecuación en función de las concentraciones de A que van quedando, 

nuevamente llamamos a a la concentración inicial y a ï x al número de moles por unidad de 

volumen que quedan sin reaccionar al cabo del tiempo t,  

                                                                                                                          (9 ï 10) 

Las reacciones de segundo orden pueden corresponder a especies químicas distintas A y B, 

representadas por una ecuación del tipo 

A + B ­  Productos 

en este caso, la velocidad de la reacción estará dada por una expresión del tipo 

                                                                                                         (9 ï 11) 

Si llamamos a y b, al número de moles de las sustancias A y B que se encuentran en un 

volumen dado en el instante t = 0 y x al número de moles de cada una que reaccionaron al tiempo t 

los moles de A y B que quedan sin reaccionar en ese instante serán a ï x y b ï x, con lo que la 

ecuación (9 ï 11) toma la forma 

                                                                                    (9 ï 12) 

Si se parte de cantidades equimoleculares de A y B, a = b y la ecuación (9 ï 12) se reduce a 

                                                                                                                    (9 ï 13) 
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cuya integración conduce a 

                                                                                                                    (9 ï 10) 

Pero si se parte de concentraciones iniciales distintas de A y B, la integración de la (9 ï 12) 

conduce a  

                                                                                                   (9 ï 14) 

En ambos casos las dimensiones de k son las de la inversa de un tiempo multiplicada por la 

inversa de una concentración 

En el caso de partir de cantidades equimoleculares de A y B,  el período de semirreacción  es 

                                                                                                                                (9 ï 15) 

En este caso, el tiempo para que la concentración de reactantes se reduzca a la mitad, o a 

cualquier otra fracción definida de la inicial, es inversamente proporcional a las concentraciones 

iniciales de los reactantes. 

Entre los ejemplos más comunes de reacciones de segundo orden en fase homogénea gaseosa 

podemos mencionar 

2 NO2     ­   2NO + O2 

2 NOCl    ­  2 NO + Cl2 

C2H4 + H2  ­   C2H6 

Las reacciones de segundo orden son más numerosas en solución acuosa. 

 

9 ï 10. Degeneración del orden. Reacciones de seudoprimer orden 

Si en un proceso elemental bimolecular mantenemos artificialmente constante la concentración 

de uno de los reactivos, por ejemplo la de B, la ecuación diferencial (9 ï 12) se reduce a  

 

que  integrada da 
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                                                                                               (9 ï 16) 

Ecuación análoga a la de una reacción de primer orden  como la (9 ï 6) con una constante 

numéricamente igual a kb, esto es, dependiente de la concentración inicial del reactivo B que se 

repone. Al mismo resultado se llega cuando la concentración inicial de uno de los reactivos es 

mucho mayor que la del otro, es decir, si b >> a, ya que en tal caso x será despreciable frente a b. 

Tales circunstancias se dan, p. ej., en las reacciones en disolución cuando uno de los reactivos actúa 

simultáneamente como disolvente, tal el caso de las hidrólisis en solución acuosa. 

 

9 ï 11.  Reacciones de tercer orden 

Se conocen muy pocas reacciones gaseosas de tercer orden. En principio pueden dar lugar a 

reacciones de tercer orden  los procesos elementales del tipo 

3A ­ P 

2A + B ­ P 

A+ B + C ­ P 

que con las condiciones y notación utilizadas para los procesos de segundo orden se traducen en las 

ecuaciones diferenciales 

                                                                                                                 (9 ï 17) 

                                                                                                             (9 ï 18) 

                                                                                                     (9 ï 19) 

La integración de estas expresiones es un problema matemático sencillo, puesto que es posible, 

en todos los casos, la separación de variables, y da lugar respectivamente a 

                                                                                                         (9 ï 20) 

                                                                    (9 ï 21)       
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                                    (9 ï 22) 

En todos los casos, las dimensiones de k son las de la inversa de un tiempo por la inversa del 

cuadrado de una concentración. 

No detallaremos los casos particulares en los que las reacciones de tercer orden degeneran en 

reacciones de pseudo segundo o pseudo primer orden. 

Si suponemos que las concentraciones son todas iguales, con lo que se cumple la (9 ï 20) se 

puede calcular el tiempo requerido para que se efectúe una fracción definida de la reacción. En 

particular para el período de semirrreacción 

                                                                                                                        (9 ï 23) 

es decir, el tiempo requerido para completar la mitad de una reacción de tercer orden, o cualquier 

otra fracción, el inversamente proporcional al cuadrado de la concentración inicial de las sustancias 

reaccionantes. 

 

9 ï 12.  Reacciones que se producen en etapas 

Las reacciones en fase gaseosa de tercer orden son bastante raras y las de orden superior se 

pueden considerar inexistentes. Para explicar el hecho de que en muchos procesos la ecuación 

estequiométrica involucra tres o más moles de sustancias reaccionantes se recurre a la hipótesis de 

que la reacción no es simple sino compuesta, es decir, ocurre en dos o más etapas. Un caso muy 

estudiado lo constituye la reacción entre el óxido nítrico y el hidrógeno. Los estudios cinéticos, 

demuestran que la reacción es de tercer orden sin embargo, la ecuación estequiométrica involucra 

cuatro moles de reactantes 

2 NO + 2 H2 ­ N2 + 2 H2O 

en este caso, se supone que la reacción ocurre en dos etapas. En la primera se forma agua 

oxigenada 

2 NO + H2 ­ H2O2  + N2    Etapa lenta 

El agua oxigenada en presencia de hidrógeno, se reduce rápidamente formando agua 

H2O2   + H2 ­ H2O       Etapa rápida 

Ya hemos dicho que la etapa lenta es la determinante de la velocidad de reacción y, en este caso, 

es de tercer orden. 
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9 ï 13.  Determinación del orden de reacción 

La determinación de la velocidad específica de reacción debe hacerse por vía experimental y su 

cálculo sería un problema matemático sencillo si se conociese previamente el orden de la reacción. 

Bastaría con tomar medidas de la concentración en dos instantes diferentes, e introducir estos datos 

de concentración y tiempo en la ecuación integrada correspondiente para despejar el valor de k. Sin 

embargo, el problema presenta algunas dificultades prácticas debidas a los errores experimentales 

en la obtención de los datos necesarios, especialmente en las reacciones muy rápidas, ya que el 

análisis químico del sistema para determinar las concentraciones exige frecuentemente tiempos de 

un orden de magnitud comparable con los de reacción. Para evitar que el sistema siga reaccionando 

durante el análisis se ha recurrido a «bloquear» los procesos, bien rebajando rápidamente la 

temperatura del sistema, bien diluyéndolo o añadiendo reactivos que impidan de algún modo el 

progreso de la reacción. El desarrollo de los métodos instrumentales de análisis ha permitido seguir 

en muchos casos el progreso de la reacción mediante la observación de alguna magnitud física 

(presión, densidad, poder rotatorio óptico, potencial de electrodo, índice de refracción, etc.) que se 

mide de forma continua e inmediata. Incluso ha sido posible, en algunos casos, medir directamente 

la velocidad de reacción facilitando así la utilización de la ecuación diferencial (variables velocidad 

y concentración) para el cálculo de k. No obstante, la presencia inevitable de errores origina  

siempre una cierta indeterminación en los valores de k obtenidos. 

El problema se complica sobremanera por el hecho de ser desconocido casi siempre el orden de 

la reacción, dato imprescindible para seleccionar la ecuación aplicable a cada caso particular. 

Conviene recordar que no es suficiente conocer el orden global, sino que es preciso saber el orden 

respecto a cada reactivo, y en este sentido resultan de gran utilidad los métodos de reducción del 

orden por degeneración a los que hemos aludido anteriormente. 

La determinación simultánea de la constante y del orden es un problema experimental difícil 

aun en el caso de reacciones elementales como las que hemos comentado. No entraremos aquí en la 

descripción de los diferentes métodos matemáticos y experimentales que han sido sugeridos para 

resolver este problema, pero parece oportuno hacer hincapié en sus dificultades y en la gran 

imprecisión de que adolecen frecuentemente los resultados obtenidos. La utilización de estos 

resultados debe hacerse siempre con gran cautela, evitando sobre todo su extrapolación para 

períodos de tiempo o condiciones experimentales muy diferentes de las utilizadas en su 

determinación. 

En algunos casos se suele determinar el tiempo de semirreacción. Este tiempo responde a una 

expresión general 

                                                                                                                  (9 ï 24) 

El proceso para determinar el orden consiste en variar las concentraciones iniciales de las 

sustancias reaccionantes y medir el tiempo que demoran en reducirse a la mitad.  
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En otros casos se utiliza el llamado método diferencial. Este método se fundamenta en el hecho 

de que al tomar dos concentraciones diferentes c1 y c2 de las sustancias reaccionantes, la ecuación 

de velocidad se transforma en 

     y     

 

Tomando logaritmos y restando 

                                                                                         (9 ï 25) 

Se representa gráficamente la variación de concentración c de las sustancias reaccionantes en 

función del tiempo y se determina la pendiente de la curva para dos valores distintos de la 

concentración (c1 y c2). Luego se representa el logaritmo de -dc/dt en función de c, la pendiente de 

la recta da el valor buscado de n. Si en la reacción intervienen, por ejemplo, dos sustancias 

reaccionantes A y B, cuyas concentraciones pueden afectar la velocidad de la reacción, se realizan 

dos series de experimentos. En la primera serie se varía cA manteniendo constante cB y en la 

segunda serie se varía cB manteniendo constante cA. De esta manera se determinan los órdenes 

parciales en A y B y el orden total n será la suma de os órdenes parciales. 

 

9 ï 14. Reacciones compuestas 

Hasta ahora hemos estudiado solamente las reacciones que transcurren mediante un solo 

proceso elemental. Cuando la reacción global es fruto de varios procesos simples, la cinética formal 

suele adquirir también mayor complejidad. No podríamos examinar aquí los numerosos casos 

particulares posibles y nos limitaremos a tocar solamente aquellos que, por ser más frecuentes o 

ilustrativos, tengan mayor utilidad. Estos procesos compuestos pueden consistir en la presencia 

simultánea de varias reacciones elementales consecutivas. Una mayor complejidad existe en las 

reacciones en cadena, ramificadas, equilibradas sucesivas, etc., que podríamos clasificar como 

reacciones complejas. 

 

9 ï 15.   Reacciones de equilibrio u opuestas 

Hasta ahora hemos considerado reacciones que consideramos irreversibles desde el punto de 

vista químico, es decir, en las cuales el equilibrio está muy desplazado hacia la formación de 

productos o cuando se impide la consecución del equilibrio eliminando los productos del sistema 

reaccionante a medida que se van originando. Pero en muchos casos reactantes y productos 
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alcanzan un equilibrio en el que cesa aparentemente el curso de la reacción. Podemos considerar 

que en tales sistemas se verifican dos reacciones opuestas y simultáneas  

a A+ b B + ...      lL + m M +... 

caracterizadas por diferentes velocidades de reacción. Supongamos que las sustancias actuantes se 

encuentran diluidas a concentraciones lo suficientemente bajas como para poder reemplazar sus 

actividades por sus respectivas concentraciones y que tanto en la reacción directa como en la 

inversa coinciden el orden con la molecularidad. En el equilibrio se igualan las velocidades de los 

procesos directo e inverso, con lo cual la velocidad total del proceso se hace cero. Si el proceso 

directo está caracterizado por la velocidad vd 

 

y el proceso inverso por la velocidad vi 

 

La igualdad de ambas velocidades conduce a 

                                                                                                        (9 ï 26) 

y comparando el primer miembro de la (9 ï 26) con el primer miembro de la (5 ï 17) encontramos 

que el cociente de las velocidades espec²ficas es igual a la llamada ñconstante de equilibrio en 

funci·n de las concentracionesò KôC 
2. 

Como ejemplo del tratamiento matemático seguido en el estudio de las reacciones de equilibrio 

consideraremos dos casos: una reacción de primer orden equilibrada por otra también de primer 

orden.  Supongamos una reacción del tipo 

A    B 

en la que son de primer orden tanto el proceso directo como el inverso, y sea a la concentración 

inicial de reactivo y x la transformación de reactivo en producto. 

La velocidad de la reacción directa es 

                                                 

2
 Determinaciones precisas  demostraron que KôC es sólo constante para soluciones gaseosas ideales o soluciones 

líquidas diluidas no conductoras de la electricidad, por lo que debe utilizarse la constante de equilibrio en función de las 

actividades. 

...cckv
b

B

a

ADd =

...cckv
m

MLii

l=

i

D

equilibrio

b

B

a

A

m

ML

k

k

...cc

...cc
=ù

ú

ø
é
ê

èl



Cinética química 

247  

                                                                                                      (9 ï 27) 

donde kd (a ï x) es la velocidad efectiva en el sentido de la reacción directa y kix es la velocidad de 

la reacción inversa. 

Si xe es la variación de la concentración cuando se ha alcanzado el equilibrio,  

                                                                                                            (9 ï 28) 

Notemos que xe representa tanto el número de moles de B que se han formado o el número de 

moles de A que se han transformado. 

 De las ecuaciones (9 ï 26) y (9 ï 27) se deduce 

 

o 

                                                                                                           (9 ï 29) 

La integral de la ecuación (9 ï 29) es 

                                                                                                         (9 ï 30) 

Si la constante de la reacción inversa es nula (ki = 0), la reacción no es de equilibrio y todo el 

reactivo puede transformarse en producto (xe = a). De este modo la ecuación (9 ï 30) se convierte 

en la (9 ï 6) que corresponde a una ecuación de primer orden no equilibrada. 

  

 

 9 ï 16. Reacciones paralelas 

Bajo este nombre se agrupan todos aquellos procesos en los cuales se verifican dos o más 

reacciones simultáneas y en el mismo sentido. Entre las diversas posibilidades, consideraremos el 

caso en que los mismos reactivos pueden reaccionar según dos esquemas diferentes para dar 

productos distintos, tal sería el caso de la halogenación de algún hidrocarburo en fase gaseosa que 

puede originar dos isómeros de posición. Representaremos este caso mediante las ecuaciones 

generales 
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A + B    ­    C 

A + B    ­    D 

A fin de no complicar demasiado los desarrollos, supondremos que los reactivos A y B se 

encuentran inicialmente en proporciones estequiométricas y los productos están ausentes. 

Llamaremos a a la concentración inicial de A o de B,  x a la cantidad de reactivo por unidad de 

volumen que ha desaparecido al cabo de un cierto tiempo t,  y a la cantidad de producto C que se ha 

formado por unidad de volumen en ese lapso y z  a la cantidad de producto D que se ha formado por 

unidad de volumen en ese intervalo. Las velocidades con que se forman los productos son 

 

 

donde k1 y k2 son las respectivas constantes de velocidad y n y m los respectivos órdenes de 

reacción. 

La velocidad de desaparición de cualquiera de los reactivos será 

                                                                                            (9 ï 31) 

El caso más sencillo es aquel en el que las dos reacciones son del mismo orden, es decir, n = m. 

En este caso se verifica 

 

de donde 

                                                                                                                                (9 ï 32) 

o sea, las cantidades de productos formados son proporcionales a las respectivas constantes de 

velocidad.  Además 

 

que es fácilmente integrable, dando para n = 1 
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                                                                                                     (9 ï 33) 

y para n = 2 

                                                                                                         (9 ï 34) 

La desaparición de reactivo sigue una cinética análoga a la de una reacción del mismo orden 

cuya constante de velocidad fuese igual a la suma de las constantes de las reacciones paralelas. 

Cuando n  ̧m la integración de la (9 ï 31) también es posible, aunque la solución es más 

complicada. 

 

9 ï 17. Reacciones consecutivas 

Se incluyen dentro de esta denominación todos los procesos en los que el producto de una 

reacción actúa como reactante de otra posterior. Debemos diferenciar las reacciones del tipo 

A + B   ­ C 

C + D   ­ F 

de las del tipo  

A + B  ­  C 

C + B  ­   F 

Estas últimas se llaman reacciones consecutivas competitivas, mientras las del primer grupo se 

llaman reacciones consecutivas no competitivas.  

Las reacciones consecutivas no competitivas pueden dar lugar a ecuaciones de gran 

complicación. El caso más sencillo es aquel en el que hay dos procesos consecutivos de primer 

orden en donde las velocidades no difieren mucho 

A  ­   B   ­   C 

Supongamos que el volumen del sistema se mantiene constante, que la concentración inicial de A es 

a y que las concentraciones iniciales de B y c son cero. Llamando a ï x, y y z, respectivamente, a las 

concentraciones instantáneas, se verifica en todo momento que 

                                                                     y  =  x  ï  z                                                (9 ï 35) 

la transformación de A sigue una cinética de primer orden para la cual 
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de donde 

 

A su vez, la concentración de C varía según 

                                                                                                                             (9 ï 36)  

y la concentración de B, varía según 

                                                                                                           (9 ï 37) 

la integración de esta ecuación diferencial nos lleva a 

                                                                                        (9 ï 38) 

                                                                    (9 ï 39) 

 

En el gráfico de la Figura 9 ï 2 se 

representan los valores de las concentraciones 

A, B y C en función del tiempo. Puede 

observarse que la concentración del producto 

intermedio pasa por un máximo para luego ir 

disminuyendo. Esto tiene gran importancia 

cuando el producto que se quiere obtener es el 

intermedio y evitar que se transforme en C, a 

partir de las curvas se puede encontrar el 

tiempo óptimo para obtener el mayor 

rendimiento en esa sustancia. La 

concentración máxima del producto 

intermedio está dada por la fórmula 
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Figura 9 ï 2. Relaciones concentración - 

tiempo para reacciones sucesivas  A ­ B ­ C 
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y esa concentración se alcanza en el tiempo 

 

Si la primera etapa es mucho más lenta que la segunda,  será k2 >>k1 y la (9 ï 39) se reduce a 

 

que nos dice que el proceso global equivale a una reacción de primer orden. Si, por el contrario, k1 

>>k2 la concentración de C viene dada por 

 

En ambos casos es la reacción más lenta la que determina la velocidad de formación del 

producto final. Esta deducción es aplicable a toda clase de reacciones consecutivas. 

 Cuando los procesos consecutivos son de órdenes superiores al primero o intervienen 

reacciones de equilibrio, se obtienen expresiones más complicadas y, en muchos  casos, las 

ecuaciones diferenciales carecen de solución exacta. 

 Para reacciones consecutivas competitivas el tratamiento matemático es aún más complicado. 

 

 

9 ï 18.  Reacciones en cadena 

Un caso particular de reacciones consecutivas son las llamadas reacciones en cadena. En ellas, 

uno de los productos, intermedios es siempre un radical libre. Recordemos que un radical libre es un 

átomo o grupo atómico que tiene un electrón desapareado. Los radicales libres son altamente 

reactivos, interactuando con moléculas u otros radicales libres para aparear su electrón célibe, por 

eso se los llama portadores de cadena. 

La formación de radicales libres se efectúa por acción de calor, por radiación electromagnética 

de un intervalo de longitudes de onda apropiado ï en algunos casos basta la luz visible, en otros se 

requiere luz UV y en otros se requieren radiaciones de frecuencias mayores ï o por efecto de la 

presión. El proceso de reacción en cadena tiene tres estadios definidos. El primero se llama 

iniciación, y es aquel en que se forman los primeros radicales libres. El segundo estadio se llama 

propagación y se caracteriza por la interacción entre un radical libre con una molécula generando 
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un radical libre de otra especie. El tercer estadio se denomina terminación y en el se verifica la 

unión de dos radicales libres entre sí.  

Las reacciones en cadena se suelen clasificar en reacciones de cadena ramificada y de cadena no 

ramificada según que, a medida que la reacción progresa el número de portadores aumenta 

incesantemente o permanece constante. Un ejemplo típico de reacción en cadena ramificada lo 

constituye la síntesis del H2O .Si la reacción se inicia por encima de los 700 K o  a 550 K y 100 hPa  

   Iniciación                                 H2 + O2  ­ 2 HO 

Los radicales libres HO reaccionan con las moléculas de hidrógeno formando H2O  y radicales 

libres hidrógeno, los que disocian nuevas moléculas de O2, haciendo progresar cíclicamente la 

reacción 

Propagación                          HO + H2   ­ H2O  +  H 

                                                  H + O2   ­ HO  + O 

                                                  O + H2   ­ HO  +  H  

                                                ...................................... 

La reacción continúa mientras haya radicales libres de especies distintas y termina o cuando se 

combinan todas las moléculas de cloro con las de hidrógeno o cuando se combinan átomos iguales 

regenerando a los reactantes 

 Terminación                            HO + H  ­ H2O 

                                                      2 O   ­ O2 

                                                    2 H    ­ H2 

La reacción de propagación es exotérmica y rápida, notemos que en esta etapa se forman dos 

radicales a partir de uno, por ello recibe el nombre de reacción de cadena ramificada. Si la 

velocidad de ramificación es mayor que la velocidad de terminación, el número de radicales libres 

aumenta exponencialmente con el tiempo y el resultado es una explosión. 

La explosión en las reacciones de cadena ramificada provocó desde principios de siglo la 

curiosidad de los científicos. Nikolai Nikolayevich Semionov en 1927 y Cyril Norman 

Hinshelwood en 1928, demostraron que la explosión en este tipo de reacciones, ocurre solamente en 

determinados intervalos de presiones. En el ejemplo que hemos comentado, para un intervalo de 

temperaturas dado, un incremento de la presión va acompañado por un aumento en la velocidad de 

la reacción, tal como podría esperarse a partir de consideraciones cinéticas. Sin embargo, a partir de 

cierta presión, la reacción se hace bruscamente explosiva, tal como la hemos descripto. El carácter 

explosivo subsiste ante nuevos incrementos de presión pero, curiosamente, a partir de un valor dado 

de la presión la reacción deja de ser explosiva y transcurre en condiciones controladas.  
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 Si se sigue aumentando 

la presión, se llega hasta un 

nuevo valor a partir del cual 

la reacción vuelve a ser 

explosiva. La existencia de 

tales intervalos de presión 

para los que la reacción es 

explosiva se explica 

actualmente sobre la base de 

la interacción de las paredes 

del recipiente en el cual la 

reacción transcurre y los 

radicales libres. A bajas 

presiones los transportadores 

de cadena llegan hasta la 

pared del recipiente donde 

aparean sus electrones 

célibes con las partículas del mismo. De esta manera la cadena se va cortando y la reacción 

transcurre con velocidad mensurable. A partir de cierto valor de la presión, la velocidad de 

formación de los portadores supera a la velocidad con la que los mismos se anulan en las paredes. 

La velocidad de la reacción aumenta enormemente provocando la explosión. Este constituye el 

límite inferior del intervalo de explosión. Un subsiguiente incremento de la presión favorece el 

choque de las partículas en el gas hasta que, a una presión dada, la reacción deja de ser explosiva y 

comienza a ocurrir en régimen estacionario Esto se debe a que comienzan a cobrar importancia 

reacciones secundarias del tipo 

H + O2       HO2 

que forman radicales libres poco reactivos. En el límite superior del intervalo explosivo  la 

velocidad con la cual los transportadores de cadena se aparean entre sí se hace igual a la velocidad 

con la cual se forman. El nuevo intervalo estacionario tiene un límite superior a partir del cual estos 

productos secundarios se descomponen  generando más portadores activos 

HO2       H + O2 

 y la reacción vuelve a ocurrir en forma descontrolada. 

 En las reacciones de cadena no ramificada, el número de portadores de cadena permanece 

estacionario. Un ejemplo típico lo constituye la síntesis del bromuro de hidrógeno. La reacción se 

inicia por acción de la luz UV. 

      Iniciación                                           Br 2    ­  2 Br                                                      (9 ï 40 a)       

     Propagación                                  Br + H2  ­ HBr + H                                                 (9 ï 40 b) 

  
N.N. Semionov (1896 ï 1986)  y C. N. Hinshelwood (1897 ï 

1967) compartieron el Premio Nobel de Química 1956             
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                                                             H + Br2 ­ HBr + Br                                                (9 ï 40 c) 

                                                           .................................... 

 

   Terminación                                        2 Br  ­ Br 2                                                             (9 ï 40 d) 

                                                         BrH + H ­ H2 +  Br                                                    (9 ï 40 e) 

En 1906 Max Bodenstein y S.C. Lind encontraron empíricamente la ecuación de velocidad para 

esta reacción. Su expresión fue                                  

                                                                

 

donde k y m son constantes. La presencia en el denominador del 

cociente [HBr]/[Br2]  implica que la presencia de producto disminuye 

la velocidad de la reacción, es decir, actúa como inhibidor. Esa 

inhibición disminuye si la concentración de Br2 es alta. La 

interpretación teórica de la ecuación fue desarrollada 

independientemente en 19193 por J.A. Christiansen, K. F. Herzfeld y 

M. Polanyi.  La reacción se inicia con la reacción (9 ï 40 a) y el HBr 

se forma en las reacciones (9 ï 40 b) y (9 ï 40 c) y se elimina 

mediante la reacción (9 ï 40 e). 

Por lo tanto, la variación de la concentración de HBr con el tiempo estará dada por 

                       (9 ï 42)                

En esta ecuación se incluyen las concentraciones de radicales libres H y Br, algo bastante difícil de 

medir. Por ello deben expresarse sus concentraciones en función de las concentraciones de especies 

moleculares, como el H2, Br2 o HBr. Dado que las concentraciones de los radicales libres son muy 

pequeñas y que la reacción no muestra ser de cadena ramificada, es válido suponer que la 

concentración de esos radicales no varían con el tiempo, es decir, se consumen a la misma 

velocidad que se forman. Si observamos las reacciones (9 ï 40) la formación de los átomos de 

bromo e hidrógeno son  

                                                 

3
 JA Christiansen, Vidensk. Selsk. Mat.-Fys. Medd. 1 (1919) 14. KF Herzfeld , Z. Elektrochem. 25 (1919) 301. KF 

Herzfeld, Ann. Phys. 59 (1919) 635. M Polanyi, Z. Elektrochem 26 (1920) 50 
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Las condiciones de estado estacionario  son  d[Br]/dt = 0 y d[H]/dt = 0. Por lo tanto, igualando 

a cero los primeros miembros de las ecuaciones anteriores y sumando los segundos miembros, 

encontramos 

 

de donde  

                                                                                                    (9 ï 43) 

                                                                                                      (9 ï 44) 

Reemplazando estos valores en la ecuación (9 ï 42) se llega a  

                                                                                    (9 ï 45) 

que tiene la misma forma que la ecuación empírica de Bodenstein y Lind. 

 

9 ï 19.  Fisión nuclear 

El proceso de explosi·n de una bomba ñat·micaò es un proceso cin®tico parecido al de la 

reacción entre H2 y  O2 aunque algo más simple.   

En 1938, Otto Hahn al experimentar el efecto de los neutrones lentos sobre el 
235

U observó que 

según los ensayos detectaba la presencia de bario entre los productos. Le envió el resultado a Lisa 

Meitner4 quien le confirmó que había "partido" a un átomo. 

                                                 

4
 Lisa Meitner había sido colaboradora de Hahn y ese año había huido a Suecia a causa del hotigamiento nazi a los 

judíos. Conjuntamente con su sobrino Otto Robert Frisch, Meitner rehizo los cálculos y le confirmó a Hahn la fisión del 
235

U. 
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Si un núcleo de 
235

U absorbe un neutrón térmico, se divide 

formando dos núclidos y libera varios neutrones. El fenómeno 

va acompañado por una disminución de la masa total que se 

traduce en la liberación de una cantidad equivalente de 

energía. Ese proceso de fisión puede expresarse como 

n + 
235

U   ­ X + Y + z n 

donde los núclidos  X e Y son los productos de la fisión y z es 

el número de neutrones  liberados que oscila, en promedio, 

entre 2 y 3. Si la masa y la forma del 
235

U están por debajo de 

ciertos valores que se llaman òcr²ticosò los neutrones se 

dispersan e interactúan con algún otro material, antes de 

chocar con otros núcleos de uranio. A partir de los valores 

críticos, la proporción de choques entre los neutrones y los átomos de uranio es tal que el número de 

neutrones producidos por la ramificación convierten a la reacción en explosiva. En los reactores 

nucleares, el proceso de fisión se realiza en forma controlada. En este caso, barras de 
238

U 

enriquecido con 
235

U se montan en una estructura con un moderador, que puede ser grafito o D2O. 

El moderador hace que los neutrones emitidos a altas velocidades por el 
235

U se transformen en 

neutrones ñt®rmicosò. Estos neutrones ñt®rmicosò pueden seguir tres caminos: algunos prosiguen la 

cadena produciendo la fisión de otros átomos de  
235

U, otros son capturados por átomos de 
238

U y el 

resto es absorbido por las barras de control de reactor. El flujo de neutrones en el reactor es 

controlado constantemente, pudiéndose reducir o aumentar moviendo las barras de control hacia el 

interior o el exterior de la pila. Así se logra un flujo de neutrones apropiado para mantener la 

reacción en cadena a una velocidad moderada, pero absorbiendo los suficientes neutrones como 

para evitar la explosión. 

  Los átomos de 
238

U al absorber neutrones térmicos se desintegran formando neptunio y 

plutonio según 

 

 

 

El plutonio producido puede contribuir a la reacción en cadena debido a que es fisionable 

mediante neutrones térmicos. 
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       9 ï 20. Reacciones homogéneas en fase líquida 

Las ecuaciones empíricas de velocidad que se determinan en medios líquidos homogéneos son 

similares a las que se obtienen en fase gaseosa. Sin embargo debe hacerse una distinción entre 

aquellas reacciones en las cuales el solvente es inerte respecto de las sustancias actuantes y aquellas 

en las que el solvente interviene como reactante o como producto.  En el primer caso, el solvente 

solo sirve de medio para mantener a reactantes y productos en una sola fase. En este tipo de 

reacciones, los valores de las velocidades parecen ser más elevados que los que se dan en fase 

gaseosa. Esto se debe a que, usualmente, las soluciones líquidas son mucho más concentradas que 

las gaseosas. Mientras que en condiciones ambientales las concentraciones de los gases son del 

orden de 10
-4

 moles/litro, cuando se trabaja con soluciones líquidas se emplean concentraciones del 

orden de 10
-1
 a 10

-2
 moles por litro. Esto resulta en velocidades mayores, aunque las velocidades 

específicas tengan valores menores, que en el caso de los gases. A partir de la década de 1950, se 

perfeccionaron los métodos instrumentales para su medición, hasta tal punto que hoy se determinan, 

en fase líquida, velocidades de reacciones que se completan en tiempos menores que  10 ms. 

Cuando el solvente interviene efectivamente en la reacción y la solución es diluida, su 

concentración es lo suficientemente grande como para considerarla constante a medida que la 

reacción ocurre. Consecuentemente, esto disminuye el orden global. 

La hidrólisis de un éster, como el acetato de etilo, en solución acuosa  se efectúa de acuerdo con 

la reacción 

CH3CO.OCH2CH3 + H2O     CH3CO.OH  + CH3CH2OH 

                               éster                                        ácido                alcohol 

La formación de ácido debe verificarse con velocidad 

 

Si la concentración inicial de éster es, por ejemplo, 1 mol/litro y se reduce a 0,5 mol/litro, al 

cabo de t segundos, disminuirá en un 50 %. La concentración inicial del agua será 1000 g /litro, es 

decir, (1000/18) = 55,5 mol/litro. De acuerdo con la ecuación estequiométrica, cuando el número de 

moles de éster se reduce en 0,5, también se reduce en 0,5 el número de moles de agua, con lo que al 

cabo de ese lapso, la concentración de agua será 55 mol/litro.  El hecho que la concentración de 

agua disminuya en menos del 1% mientras que la concentración de éster lo hace en un 50% autoriza 

a suponerla constante y la expresión de la velocidad toma la forma 

 

donde 
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9 ï 21.  Efecto de la 

temperatura sobre la 

velocidad de la reacción 

 Salvo raras excepciones, un 

aumento de la temperatura 

provoca un incremento 

significativo en la velocidad de 

la reacción, pudiendo duplicarse 

o triplicarse la velocidad 

específica por cada 10 grados de 

incremento de la temperatura.  

Si, para una reacción 

determinada, se miden las 

velocidades específicas a 

distintas temperaturas y se representa gráficamente el logaritmo de la velocidad específica en 

función de la inversa de la temperatura absoluta se obtienen rectas como la esquematizada en la 

Figura 9 ï 3. Estas rectas se corresponden con expresiones del tipo 

                                                                                                                       (9 ï 46) 

en las que a y b son constantes características de una reacción dada.  

 En 1889 Svante Arrhenius propuso la ecuación 

                                                                                                         (9 ï 47) 

en la que la constante A se denomina factor de frecuencia  y E se llama energía de activación de la 

reacción. 

Comparando la ecuación (9 ï 47) con la (9 ï 46) se encuentra que 

                                                  y     

de manera que la energía de activación de la reacción puede evaluarse a partir de la pendiente de la 

curva  log k = f (1/T) o, simplemente, calculando dos velocidades específica k1 y k2 a dos 

temperaturas T1 y T2 y despejando E de la ecuación 
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Figura 9 ï 3. Representación gráfica de la ecuación (9 ï 46) 

que correspondería a la velocidad específica en función de la 

inversa de la temperatura absoluta. 
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                                                                                                (9 ï 47) 

Consideremos una reacción que ocurra en fase gaseosa. Tomemos por caso, que la reacción sea 

de segundo orden y del tipo 

X + Y  ­  Z 

La teoría cinética de los gases suministra un método para evaluar el número de choques por 

unidad de tiempo promedio entre las moléculas de X e Y a una cierta presión p y temperatura T. 

Así, por ejemplo se ha calculado que el número de choques entre moléculas de yoduro de hidrógeno 

a 556 K cuando su concentración es 1 mol/litro y su diámetro de choque es 3,5 x 10
-10 

m,  es 6,0 x 

10
 31

 por cm
3 

 y por segundo. Sin embargo, cuando se determina la velocidad de reacción para el 

proceso 

2 HI  ­ I2 + H2 

en las mismas condiciones se encuentra que el número de moléculas que se disocian es de sólo 2,0 

× 10
14

 por cm
3
 y por segundo. Esto significa que sólo un choque por cada 10

17
 es capaz de producir 

la disociación del IH. 

Además, siendo el número de choques proporcional a la velocidad cuadrática media y, por 

consiguiente a la raíz cuadrada de la temperatura absoluta, un incremento de temperaturas de 556 a 

566  aumentará el número de choques en un factor (566/ 556)
 ½

, es decir, alrededor del 1%. Sin 

embargo, la velocidad de disociación del HI por ese aumento de temperaturas se incrementa en más 

de un 200 %. 

Para poder explicar estos hechos experimentales, se postula que cuando chocan dos moléculas, 

la reacción se produce solo si poseen energía que superen cierto valor; todo choque entre moléculas 

que tengan energías inferiores a ese valor umbral, son ineficaces y no conducen a reacción alguna. 

La energía mínima que las moléculas deben adquirir para poder reaccionar cuando chocan, puede 

considerarse, en primera aproximación, igual a la energía de activación E. Ya hemos visto que no 

todas las moléculas de un gas que se encuentra a una determinada temperatura tienen la misma 

velocidad. Por lo tanto, habrá siempre algunas moléculas cuyas velocidades exceden el valor medio 

y, consecuentemente, sus energías exceden también el valor medio. La fracción del total de 

moléculas que superan el valor medio de la energía es muy pequeña lo que explica por qué sólo una 

pequeña fracción de choques es efectiva para producir la reacción. A medida que aumenta la 

temperatura, si bien el número de choques no aumenta mucho, se incrementa notablemente el 

número de moléculas cuyas energías tienen, al menos, la energía requerida para reaccionar. 

Si las moléculas X e Y que intervienen en la reacción del ejemplo pudieran tratarse como 

esferas rígidas, poseyendo solamente energía cinética de traslación, la energía de activación se 

reduciría a esa energía de traslación a lo largo de la dirección en que chocan las moléculas. En ese 

caso, el número NE del total de las N moléculas que tienen energía de activación E viene dada por 

una distribución de Boltzmann 
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                                                                                                         (9 ï 48) 

Si E es, por ejemplo, 50 kcal y T = 550 K la fracción es 1,350 ×10
ï20

. En cambio si T = 560 K, la 

fracción es 3,055 × 10
ï 20

 lo que implica que ese aumento de 10 K aumenta el número de moléculas 

que alcanzan la energía de activación en un 126,3 %. Si llamamos z al número de choques, resulta 

que el número de choques efectivos es: 

                                                                                                               (9 ï 49) 

Comparando esta expresión con la ecuación de Arrhenius se observa que el factor de frecuencia 

equivale al número de choques. Se ha verificado esta teoría para el caso de la disociación del HI y 

otras reacciones en fase gaseosa de primer orden, o de moléculas sencillas, encontrándose bastante 

concordancia con los resultados experimentales. Para otros casos, como la combinación de dos 

moléculas de etileno, la discrepancia entre los valores experimentales de velocidad y los teóricos es 

muy grande. Estas discrepancias son tanto mayores cuanto más compleja es la estructura molecular, 

y esto se debe a la suposición inicial de que los choques moleculares son perfectamente elásticos 

(esferas rígidas) y que la energía de las moléculas es sólo cinética de traslación. 

 

 

9 ï 22.  Velocidad de reacción y teoría del  complejo activado 

 Las moléculas que son estables a una determinada temperatura tienen una energía potencial que 

es un mínimo compatible con su estructura. Al producirse la reacción química las partículas 

adquieren la configuración de producto, que corresponden a otro mínimo de energía potencial. En 

algún momento entre estos dos mínimos tiene que haber un máximo de energía potencial 

correspondiente a una configuración atómica  que los reactantes deben adquirir durante la 

transformación química. En caso de no existir ese máximo, en todo choque, se produciría reacción, 

es decir, todos los choques serán efectivos.  El proceso se esquematiza en la figura 9 ï 4. Para 

superar esa barrera energética los reactantes requieren una energía E1 y, si la reacción inversa puede 

tener lugar, los productos requieren una energía E2. Las energías E1 y E2 consideradas como 

energías de activación de las reacciones directa e inversa, están claramente relacionadas con el calor 

de reacción. 

Para la reacción  general 

 

donde, si la reacción transcurre a presión constante, Q = E2 ïE1  puede identificarse con la variación 

de entalpía asociada a la reacción, DH. 
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 Figura 9 ï 4. Variación de la energía potencial de las moléculas de sustancias reaccionantes 

cuando experimentan un cambio químico. El diagrama de la izquierda corresponde a una reacción 

endotérmica y el de la derecha a una reacción exotérmica. 

En el equilibrio, la relación entre las concentraciones (en rigor, las actividades) de productos y 

reactantes es constante 

                                                                                     (9 ï 50) 

La dependencia de Ka con la temperatura viene dada por la ecuaci·n de vanôt Hoff  

                                                                                                                (5 ï 47) 

Sustituyendo Ka  de la ecuación (9 ï 50) y reemplazando DH por E2 - E1 
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expresiones del mismo tipo que la ecuación de Arrhenius. 

Uno de los aspectos más importantes de estas consideraciones teóricas es el de la formación de 

un intermediario entre reactantes y productos cuando chocan las moléculas que alcanzan la energía 

de activación. Ese intermediario recibe el nombre de complejo activado o estado activado y difiere 

de reactantes y productos en que tiene una existencia transitoria y se descompone a una velocidad 

definida dando los productos de la reacción. Por caso, para la descomposición del HI en fase 

gaseosa, la formación del complejo activado se puede representar de la siguiente manera 

 

      H       H         H · · · H            H ð H 

                                                     ¼        ¼  ­     4        4     ­ 

                                                     I         I           I · · ·  I              I  ð  I  

                                                 Reactantes        Complejo           Productos 

                                                                    activado 

Aun el las reacciones de primer orden, en las que interviene una sola molécula, en cada etapa se 

requiere que se produzca alguna 

redistribución de los átomos de la 

molécula y de la energía para que 

se forme el complejo activado, 

como paso previo a la formación 

de productos. Sobre la base de la 

teoría del complejo activado 

La energía de activación de 

una reacción se define como la 

energía adicional que deben 

adquirir las partículas de 

reactantes para formar el 

complejo activado de la 

reacción 

Dicho de otra manera, la energía de activación es la diferencia entre la energía del complejo 

activado y la de los reactantes. 

 

9 ï 23.  Reacciones en soluciones de electrolitos. Efecto salino  

En 1924 Johannes Nicolaus Brønsted (1879 ï 1947) y Niels  Bjerrum  (1879 ï 1958) 

propusieron una teoría en la que se incorpora el concepto de complejo activado para las reacciones 

en soluciones de electrolitos.   

Consideremos dos especies químicas, X e Y, en solución de las cuales al menos una es 

  
J. N. Brønsted (1879 ï 1947)       N. Bjerrum  (1879 ï 1958) 
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electrolito. Según esta teoría la reacción involucra, en primer lugar, la formación de un complejo 

activado Z que posteriormente dará lugar a los productos. 

 

     La velocidad con que se forman los productos será proporcional a la concentración de complejo 

activado Z 

                                                           velocidad = kz cz                                                     (9 ï 51) 

En un instante dado, el complejo activado está en equilibrio con los reactantes X e Y. Por lo 

tanto podemos escribir la expresión de la constante de equilibrio 

                                                                                               (9 ï 52) 

donde se requiere incluir los coeficientes de actividad ya que hay electrolitos presentes. 

Eliminado cz de las ecuaciones (9 ï 51)  y  (9 ï 52) 

                                                                                                   (9 ï 53) 

en la que k0 = kz Ka 

Como para una reacción de primero orden en X y primer orden en Y, la velocidad es  

                                                          velocidad = k cx cy                                    (9 ï 54) 

La velocidad específica k que se obtiene experimentalmente será 

                                                               

y, tomando logaritmos 

                                                                                                        (9 ï 55) 

Para soluciones medianamente diluidas, la variación de los coeficientes de actividad con la 

fuerza iónica del medio viene dada por la ecuación de Debye Hückel, suponiendo que la 

temperatura es 25 ºC 

                                                                               (9 ï 56) 
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donde zX ,zY y zZ  son las cargas de X, Y, y Z, respectivamente. Dado que zZ = zX  + zY, con los 

signos apropiados incluidos, la ecuación (9 ï 56) se reduce a  

 

y la (9 ï 55) se transforma en 

                                                                                                (9 ï 57) 

Si se determina experimentalmente el valor de k para la reacción entre X e Y, en presencia de un 

electrolito inerte, a varias fuerzas iónicas, la representación gráfica de log (k /k0) en función de la 

raíz cuadrada de m a 25 ºC se obtendrá una línea recta con pendiente - 1,018 zX zY, especialmente si 

las soluciones son diluidas. Notemos el hecho de que la constante de velocidad específica k aumente 

o disminuya con la fuerza iónica depende de que las cargas de X e Y sean del mismo signo o signo 

contrario. Si  X o Y es una molécula neutra, su carga es cero y k será independiente de la fuerza 

iónica. En la figura 9 ï 5 se representan las curvas correspondientes a distintas reacciones en 

soluciones diluidas  que es un proceso muy rápido, mientras que la reacción  

 
Figura 9 ï 5. Dependencia de las velocidades de reacción con la fuerza iónica del medio. 

I   + H2  ­  IH  + H 

apenas tiene lugar por ser endotérmica. El yodo se regenera a través de las reacciones 

2I   ­   I2 

2 IH + Br 2   ­  I2 + 2 HBr 
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que originan cantidades estequiométricas de HBr, pero con mucho mayor lentitud que el proceso 

directo. 

No siempre se recurre a la utilización de catalizadores con el único fin de acelerar un proceso 

elemental. Con frecuencia, si las sustancias reaccionantes son capaces de seguir varios procesos 

paralelos o consecutivos, el empleo de un catalizador positivo adecuado favorece de tal modo la 

cinética de uno de ellos que resultan despreciables los efectos de los demás. Análogamente, el 

empleo de catalizadores negativos (inhibidores) reduce a proporciones insignificantes el efecto de 

las reacciones indeseables en multitud de procesos. 
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Cuestionario 

 

9 ï 1. ¿Qué entiende por mecanismo de una reacción química? 

 

9 ï 2. ¿Que diferencia existe entre orden y molecularidad de una reacción? 

 

9 ï 3. ¿Qué factores influyen en la velocidad de una reacción determinada? 

 

9 ï 4. ¿A qué se llama vida media? 

 

9 ï 5. Hallar el valor de k para una reacción de orden n correspondiente a  nA ­ productos. 

 

9 ï 6. Resolver la (9 ï 12) 

 

9 ï 7. A partir de la ecuación de velocidad (9 ï13) deducir la expresión que de el período de 

semivida para una reacción de orden dos en la cual se parten de cantidades equimoleculares de 

ambas especies. 

 

9 ï 8. Resolver  las ecuaciones (9 ï 17), (9 ï 18 ) y (9 ï 19) 

 

9 ï 9. Dada una reacción en fase gaseosa del tipo 3A ­ P deducir la expresión que expresa el 

tiempo que demora la sustancia A en reducir su concentración a un tercio de la inicial.  
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Ejercicios y problemas 

 

9 ï 1. Se mezclan 0,50 mol de un gas A con 0,25 mol de otro gas B a 80°C y 900 torr y comienza 

a formarse otro gas C. Transcurridos 15 min, manteniéndose constantes la presión total y la 

temperatura,  la presión parcial de A ha disminuido en 32%. ¿Qué tiempo será necesario para que la 

presión parcial de C alcance  los 500 torr? 

 

9 ï 2. Para la descomposición del pentóxido de dinitrógeno N2O5, disuelto en en tetracloruro de 

carbono 

2N2O5 ­ 4 NO2 + O2, 

 

se cuenta con los siguientes datos a 30 ºC 

 

Concentración de reactivos Velocidad de descomposición 

[N2O5]   (mol/litro) -d[N2O5]/dt  (mol/litro. hora) 

0,170 0,050 

0,340 0,10 

0,680 0,20 

 

(a) Escribir la ecuación de velocidad de la reacción. ¿Cuál es el orden de la reacción? 

(b) Calcular la constante de la reacción a 30 ºC. 

(c) Calcular la velocidad de descomposición a 30 ºC en el instante en que la concentración de 

N2O5 es 0,540 

 

9 ï 3. Se ha estudiado en detalle la cinética de la reacción en fase gaseosa 

 

F2 + 2 ClO2  ­  2FClO2 

A 250 K se obtienen los siguientes datos 

Velocidad de reacción del F2 Concentración de reactivos 

(mol/L.s) (mol/L) 

 

  

1,2 × 9 
ï3

 0,10 0,010 

4,8 × 9 
ï3

 0,10 0,040 

2,4× 9 
ï3

 0,20 0,010 

 

Calcular la constante de velocidad para esta reacción y la velocidad de formación del FClO2 en 

el instante en que la concentración de F2 es 0,010 y la de ClO2 es 0,020 a 250 K. 

 

9 ï 4. Para la reacción 

       

2Fc
d

d

t
- 2Fc

2ClOc
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2N2O5 ­ 4 NO2 + O2 

 

la velocidad de la reacción es de primer orden. Experimentalmente, se encuentra que a 303 K la 

concentración inicial de N2O5 se reduce a la mitad en 2,4 horas. Si se parte de 10 g, calcular cuantos 

gramos de N2O5 quedarán al cabo de 10 horas. 

 

9 ï 5. La descomposición del aldehido acético a 790 K bajo una presión parcial de 362 torr reduce 

la concentración inicial a la mitad en 410 segundos. En cambio, si la presión parcial inicial del 

acetaldehido es 170 torr, la vida media es de  880 segundos. Estime el orden aparente de la reacció 

 

9 ï 6. Para la reacción 2 NO + H2 ­ N2O + H2O; manteniendo constante la presión parcial del 

H2, se encuentra que  - dp/dt = 1,50 torr /s cuando la presión parcial del NO es 350 torr y - dp/dt = 

0,25 torr/s cuando la presión parcial de NO es  152 torr. Por otra parte, cuando la presión parcial 

del NO permanece constante, se encuentra que  - dp/dt = 1,60 torr/s cuando la presión parcial del 

H2 es 290 torr y 0,79 torr/s cuando la presión parcial del H2 es 147 torr. Determinar el orden de la 

reacción. 

 

9 ï 7. La descomposición del ácido fórmico sobre una superficie de oro sigue una cinética de 

primer orden,  siendo k = 5,5 x 10
-4 

s
-1
 140 ºC y 9,2 x 10

-3
 s

-1
 a 185 ºC. Suponiendo aplicable la 

ecuación de Arrhenius, calcular la energía de activación aparente. 

 

9 ï 8. Sabiendo que la constante de velocidad para la descomposición del yoduro de hidrógeno 

gaseoso a 560 K  y 1 atm es 1,237 x 10
-11

 s
-1
, que A =9,20 x 10

13
 cal mol

-1
s

-1
  y que el calor de 

formación del HI en esas condiciones es -2,18 kcal/mol. Calcular la energía de activación para la 

reacción  H2 + I2  ­ 2 HI 
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X. CATÁLISIS 

 

10 ï  1.  Catálisis 

La palabra catálisis se emplea para indicar todos aquellos procesos en los cuales la velocidad de 

una reacción es modificada por un material que, a la finalización del proceso, permanece 

químicamente inalterado.  El material que provoca la variación en la velocidad de reacción se llama 

catalizador aunque a veces se reserva esta denominación para los materiales que incrementan la 

velocidad de reacción, empleándose el término inhibidor para aquellos que la disminuyen. 

La primera definición de catalizador fue dada por Wilhelm Ostwald en 1895. Según esta 

definici·n, catalizador es ñcualquier sustancia que altera la velocidad de una reacci·n qu²mica sin 

modificar los factores energ®ticos de esa reacci·nò. 

El proceso de catálisis presenta las siguientes características: 

El catalizador permanece químicamente inalterado al cabo de la reacción, aunque cuando es un 

material sólido que cataliza reacciones en medios fluidos suele sufrir alteraciones físicas. 

En la mayor parte de los casos,  se requiere una pequeña cantidad de catalizador para producir 

cantidades importantes de productos. 

En las reacciones reversibles, el catalizador no afecta la posición de equilibrio. 

El catalizador no inicia la reacción química, solo modifica la velocidad con la que esta ocurre. 

Actualmente, se admite que el papel del catalizador  consiste en suministrar un mecanismo de 

reacción en cadena, en el que el catalizador toma parte regenerándose en cada ciclo, de modo que al 

final del proceso aparece en igual cantidad que al principio. 

Como ejemplo clásico de catálisis positiva homogénea tenemos la oxidación de SO2 a SO3 en 

presencia de óxidos de nitrógeno, por medio del ciclo 

NO2(g) + SO2(g)       SO3(g) + NO(g) ; DG
0
298 = ï 35,63 J 

                                 NO(g) +½ O2(g)  NO2(g)    ; DG
0
298 = ï 35,24 J 

                      ïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïïï 

                         SO2 (g) +½ O2(g)    SO3 (g) ;   DG
0
298 = ï 70,87 J 
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Para que este proceso sea más rápido ha de tener una energía de activación menor que la del 

proceso directo. La presencia del catalizador no altera las condiciones termodinámicas del proceso 

global, y en consecuencia este se verifica con los mismos efectos térmicos que en ausencia del 

catalizador. Tampoco se produce desplazamiento del equilibrio en las reacciones reversibles, puesto 

que DG permanece inalterado. Esto permite una definición más general de catalizador: 

Catalizador es una especie química que altera la velocidad de una reacción química sin 

modificar la energía libre de ese proceso 

Como la constante de equilibrio no es alterada por la presencia del catalizador y dicha constante 

es también la razón de las constantes cinéticas, deducimos que el catalizador modifica por igual las 

velocidades de las reacciones directa e inversa. 

No podemos considerar como catalizadores a sustancias como el ácido sulfúrico concentrado 

que se introduce en muchos procesos de la Química Orgánica para eliminar el agua producida en la 

reacción, puesto que la eliminación de uno de los productos desplaza el equilibrio del sistema. De 

hecho, a medida que el ácido se diluye pierde su capacidad deshidratante y no puede favorecer la 

transformación de cantidades ilimitadas de reactivos; en cambio, un catalizador acelera la 

transformación de cantidades ilimitadas de reactivos, aunque en la práctica las pérdidas por arrastre, 

reacciones secundarias, envenenamiento, etc., obliguen a ir reponiéndolo con regularidad. 

La catálisis negativa o inhibición se presenta en aquellos procesos en cadena en los que el 

catalizador bloquea algún producto intermedio. Por ejemplo, en la síntesis del HBr, que hemos 

visto, la presencia de yodo reduce la velocidad de reacción al eliminar átomos de hidrógeno según 

I2  + H ­   IH  +  I  

que es un proceso muy rápido, mientras que la reacción  

I  + H2  ­  IH  + H 

apenas tiene lugar por ser endotérmica. El yodo se regenera a través de las reacciones 

2I   ­   I2 

2 IH + Br 2   ­  I2 + 2 HBr 

que originan cantidades estequiométricas de HBr, pero con mucho mayor lentitud que el proceso 

directo. 

No siempre se recurre a la utilización de catalizadores con el único fin de acelerar un proceso 

elemental. Con frecuencia, si las sustancias reaccionantes son capaces de seguir varios procesos 

paralelos o consecutivos, el empleo de un catalizador positivo adecuado favorece de tal modo la 

cinética de uno de ellos que resultan despreciables los efectos de los demás. Análogamente, el 

empleo de catalizadores negativos (inhibidores) reduce a proporciones insignificantes el efecto de 

las reacciones indeseables en multitud de procesos. 
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10 ï 2. Catálisis ácido ï base 

Muchas reacciones químicas son catalizadas por ácidos o bases. Ya en 1884, Wilhelm Ostwald 

advirtió que la capacidad de un ácido para catalizar determinadas reacciones no depende de la 

naturaleza del anión sino que depende, aproximadamente, de su conductividad eléctrica la que, de 

cierta manera, mide la fuerza de dicho ácido. Similarmente, encontró que la capacidad de una base 

alcalina para catalizar reacciones es independiente de la naturaleza del catión. De esta manera, 

postuló que en la catálisis ácido base, los verdaderos catalizadores son los iones hidrógeno e 

hidróxido. Posteriormente se encontró que no siempre estos iones son los únicos catalizadores de 

los medios ácidos o  básicos. Cuando son los únicos, se habla de catálisis específica. 

Si una reacción química catalizada por ácido se lleva a cabo a un pH lo suficientemente bajo 

como para despreciar cualquier efecto de los aniones hidróxido presentes en el medio, la velocidad 

de la reacción puede expresarse, aproximadamente, mediante  

                                                          v = kH3O+[H 3O
+
][S]                                           (10 ï 1) 

v = kH3O+[H 3O
+
][S] 

siendo kH3O+ la velocidad específica para la reacción catalizada por los iones hidronio y [S] la 

concentración del sustrato sobre el que actúa el catalizador. 

Cuando la reacción puede ser catalizada simultáneamente tanto por iones hidronio como por 

iones hidróxido o puede ocurrir en medio neutro, la velocidad puede expresarse, aproximadamente, 

mediante 

                                                 v =k0[S] + kH3O+[H3O
+
][S] + kHO-[HO

-
][S]                                   (10 ï  2) 

v =k0[S] + kH3O+[H3O
+
][S] + kHO-[HO

-
][S] 

Aquí k0 es la velocidad específica para la reacción espontánea (sin catalizador) y kHO- la 

constante de velocidad para la reacción catalizada por los iones hidróxido. 

Por lo tanto, el coeficiente de velocidad para una reacción de primer orden será 

                                             k = k0+ kH3O+[H 3O
+
] + kHO-[HO

-
]                                   (10 ï  3) 

Siendo [H3O
+
][HO

-
] = Kw, la (10 ï 3) se puede escribir 

 

Si, por ejemplo, la reacción ocurre a 25 ºC y es catalizada por HCl a pH 1,  

O][H
O][H

3

HO

3OH0

-

3

wKk
kkk ++= +
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k = k0 + 10
-1
 kH3O+ +  10

-13
 kHO- 

o 

                                                                                 (10 ï 4) 

Salvo en aquellos casos en que kHO- es 10
10

 veces mayor que kH3O+  el tercer término del segundo 

miembro de la (10 ï 4) es despreciable frente al segundo con lo que, a esta concentración, la 

catálisis de los iones hidróxido es despreciable frente a la de los iones hidronio. De manera análoga, 

si la reacción fuese catalizada por NaOH a pH 13, la catálisis por iones hidronio es despreciable 

frente a la que es catalizada por iones hidróxido. 

Notamos que, para cada reacción catalizada por ácidos o bases hay un intervalo de pH en el cual 

la actividad catalítica de una de las especies de disociación del agua es despreciable frente a la otra. 

Dentro de estos intervalos, la velocidad de la reacción será un función lineal de [H3O
+
] o de [HO

-
], 

respectivamente. 

 

10 ï 3. Relaciones de Brønsted 

La catálisis ácido-base se puede interpretar también como la transferencia de un protón de una 

especie ácida a una especie básica que modifica la velocidad de una reacción química. La eficacia 

de un catalizador de  este tipo est§ relacionada con su ñfuerzaò como §cido o base, o sea con la 

facilidad con la cual puede transferir o aceptar un protón.  

En 1924, Johannes Nicolaus Brønsted y K.J. Pedersen propusieron una relación entre la 

constante de disociación de un ácido monobásico (Ka) y la constante de velocidad para la catálisis 

ácida (ka) 

                                                                                                                 (10 ï 5) 

en la que Ga y a son constantes, con a < 1. Análogamente, para la catálisis básica propusieron 

                                                                                                               (10 ï 6) 

Como Ka y Kb están relacionadas, la constante catalítica de una base y la fuerza del ácido 

conjugado se puede expresar mediante 

                                                                                                             (10 ï 7) 

en la que b < 1. Las ecuaciones (10 ï 5), (10 ï 6) y (10 ï 7) se conocen como relaciones de 

Brønsted. 
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Estas ecuaciones deben modificarse 

cuando el ácido tiene más de un protón 

ionizable o la base admite más de un 

protón. 

Indicando con p el número de 

protones que el ácido puede ceder con 

igual fuerza y con q el número de 

posiciones en la base conjugada que 

pueden aceptar protones 

                                                        

                                                  

(10 ï 8) 

Para el caso en que se exprese en función de la constante de velocidad básica 

                                                                                                          (10 ï 9) 

Las ecuaciones (10 ï 8) y (10 ï 9) se conocen como relaciones generalizadas de Brønsted, y 

muestran una concordancia muy importante con los resultados experimentales. 

 

 

10 ï 4. Catálisis enzimática 

Las enzimas son proteínas que actúan como catalizadores en los procesos biológicos. Dada la 

diversidad de procesos biológicos y la alta especificidad que tienen muchas enzimas, los 

mecanismos de algunos tipos de catálisis enzimática aún están en estudio. El caso más simple que 

se ha estudiado es aquel donde la enzima actúa sobre un solo sustrato, como podría ser la hidrólisis 

de un éster. En este caso, la dependencia de la velocidad de la reacción con la concentración de 

sustrato se refleja en una curva característica con la que muestra la Figura 10 ï 1. Para bajas 

concentraciones de sustrato, la dependencia es lineal lo que se correspondería con una cinética de 

primer orden, pero para concentraciones altas, la velocidad de la reacción se hace independiente de 

la concentración de sustrato, lo que indicaría una cinética de orden cero.  

Este tipo de comportamiento fue explicado en 1913 por el Dr. Leonor Michaelis y su 

colaboradora Maud Menten sobre la base de un mecanismo que implica la formación de un 

complejo enzima ï sustrato intermedio. Llamando E a la concentración de enzima, S a la de sustrato 

y ES a la del complejo mencionado, la primera etapa de ese mecanismo puede representarse 
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L. Michaelis  (1875 ï 1949)   Maud Menten (1879 ï 
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Una vez formado el complejo, la enzima transforma al sustrato dando lugar a la formación de un 

producto P. 

 

 
Figura 10 ï  1. Representación gráfica típica de la velocidad de reacción enzimática en función 

de la concentración de sustrato [S].  

En general, la concentración de sustrato es mucho mayor que la concentración de enzima, de 

modo que si toda la enzima formase parte del complejo, podríamos hacer dos suposiciones; que la 

concentración de sustrato en la reacción no difiere mucho de su concentración inicial y que la 

velocidad de transformación del sustrato es lo suficientemente lenta como para escribir 

 

La formación del complejo enzima - sustrato no es un proceso irreversible, parte del complejo 

regenera a los reactantes y parte se transforma en producto, de modo que la ecuación cinética para 

el sustrato es 

                                                                           (10 ï 10) 

La suma de la concentración de enzima libre [E] y de complejo [ES] nos da la concentración 

total de enzima [E]0, es decir 

0
S
@
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                                                             [E] 0 = [E] + [ES]                                                   (10 ï 11) 

Suponiendo que el resultado de la (10 ï  11) es, efectivamente, 0 podemos despejar [E] de la (10 

ï 10) y reemplazarlo en la (10 ï 11)  

                                                       (10 ï 12) 

de aquí resulta que 

                                                                                                   (10 ï 13)   

Como la velocidad de formación de producto P es 

 

encontramos que 

                                                                                                             (10 ï 14) 

Dividiendo numerador y denominador del segundo miembro de la (10 ï  14) por k1 

 

Como la concentración total de enzima es constante, podemos llamar al producto k2[E]0 = V y 

haciendo (k-1 + k2)/ k1 = Km  

                                                                                                                   (10 ï 15) 

Km recibe el nombre de constante de Michaelis, y a la constante V se la suele llamar ñvelocidad 

limitanteò. La ecuaci·n (10 ï 15) se conoce como ecuación de Michaelis ï Menten. 

Hay dos casos límites que son de interés. Cuando la concentración de sustrato es mucho mayor 

que la constante de Michaelis, Km es despreciable frente a [S] y la velocidad de reacción se hace 

igual a V, es decir, se torna constante (cinética de orden cero). En este caso, la velocidad de la 

reacción es máxima. Por ello, la constante V se suele escribir también como Vmáx. El otro caso es 

cuando la concentración de sustrato es mucho menor que la constante de Michaelis. Aquí Km + [S] 

@ Km lo que implica que v se vuelve proporcional a [S] (cinética de primer orden). 
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Notemos que cuando  [S] = Km 

 

Por lo tanto, la constante de Michaelis representa a la concentración de sustrato para la cual, la 

velocidad de la reacción es igual a la mitad de la velocidad máxima. 

Es importante notar que, hay otros mecanismos, distintos al que hemos usado que también 

cumplen con la ecuación de Michaelis Menten. En consecuencia, encontrar una cinética que se 

ajuste a esta ecuación no implica que el mecanismo sea tan sencillo como el que ejemplificamos. 

Para el cálculo de los parámetros cinéticos (Km y Vmáx) se han propuesto varias representaciones 

gráficas de la ecuación de Michaelis ï Menten. Una de ellas es la llamada ñecuaci·n de los dobles 

inversosò o de ñLineweaver ï Burkò consistente en plantear la inversa de la ecuaci·n (10 ï  15) para 

el estado estacionario (d[S]/dt @ 0) 

                                                                                                                                                               

(10 ï 16)

 

Representando la inversa de la velocidad en 

función de la inversa de la concentración de 

sustrato se obtiene una recta (Figura 10 ï  2)  

cuya ordenada al origen es la inversa de V y cuya 

abcisa al origen es ï 1/Km.  

La ecuación de Lineweaver-Burk presenta 

algunos inconvenientes ya que la mayoría de 

las determinaciones experimentales deben 

realizarse a concentraciones elevadas de 

sustratos para que se cumpla la condición de 

estado estacionario. De esta manera los valores 

de 1/[S] quedan representados en una zona muy estrecha de la izquierda del semieje positivo de 

abcisas, lo que induce a cometer errores en la estimación de la pendiente o de la abcisa al origen 

Para evitar los inconvenientes de la ecuación de Lineweaver-Burk, se suele utilizar la ecuación 

de Hanes ï Woolf que es una transposición de aquella. 

                                                                                        

                                              (10 ï 17) 

y representar [S]/v en función de [S]. De esta manera, los valores a extrapolar corresponden al 

primer cuadrante del sistema de coordenadas (Figura 10 ï  3). 
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Figura 10 ï  2. Representación gráfica de la 

ecuación de Lineweaver-Burk. 
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Si se multiplican ambos miembros de la ecuación de Lineweaver ï Burk por v Vmáx se obtiene la 

ecuación de Eadie ï Hofstee 

                                                       

                                               (10 ï 18) 

cuya representación gráfica de v en función de v / [S], (Figura 10 ï  4)  da una recta cuya pendiente 

negativa es Km y la ordenada al origen da el valor de Vmáx 

 

10 ï  5. Relojes químicos 

En las últimas décadas se ha intensificado el estudio de la cinética de un tipo particular de 

reacciones llamadas reacciones oscilantes o también relojes químicos. 

Para una reacción general del tipo 

a A + b B   Ӱ l L + m M 

que ocurre a presión y temperatura constante, la condición más general de equilibrio es que la 

variación de energía libre a ella asociada sea nula. En algunos casos, debido a limitaciones 

cinéticas, la aproximación al equilibrio es muy lenta. Pero sea cual sea la velocidad de la reacción, 

podemos afirmar que la reacción no tendrá lugar, en ningún caso, más allá del punto de equilibrio 

termodinámico. En consecuencia es imposible que las concentraciones de A y B oscilen alrededor de 

los valores correspondientes a su equilibrio final. Pero esta limitación no es necesariamente aplicable 

a los productos intermedios de la reacción. 

[] máx
m Vv

S

K
v +-=

       

Figura 10 ï 3. Representación de la ecuación de 

Hanes-Woolf para la catálisis enzimática en 

estado estacionario. 

Figura 10 ï 4. Representación de la ecuación 

de Eadie - Hofstee para la catálisis enzimática 

en estado estacionario 
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Al analizar la catálisis enzimática, que es un esquema de dos reacciones consecutivas de primer 

orden, hemos considerado que si las condiciones son tales que la concentración del intermediario es 

mucho menor que la del reactivo, al cabo de un cierto tiempo la 

concentración del intermediario alcanza un valor que 

permanece prácticamente constante durante el curso de la 

reacción. No es posible probar que esta hipótesis sea aplicable 

a cualquier mecanismo de reacción, ya que las ecuaciones 

cinéticas para mecanismos más complicados pueden ser 

imposibles de resolver. Sin embargo, esta consideración para 

un sistema de dos etapas de reacciones de primer orden ha sido 

extendida a numerosos procesos y se la conoce como principio 

del estado estacionario  o tratamiento del estado estable: la 

velocidad de cambio de concentración de un intermediario 

puede, con buena aproximación, igualarse a cero siempre que 

el intermediario se forme con lentitud y se transforme con 

rapidez. En otras palabras, cuando un intermediario X es tal 

que su concentración es siempre mucho menor que la de otros 

reactivos, al transformarse ni bien se forma, su concentración puede considerarse constante a lo 

largo de todo el proceso y d[X]/ dt = 0. 

Si bien este tratamiento es aplicable a la gran mayoría de los estudios cinéticos, en algunas 

circunstancias deja de ser válido. En 1921, Alfred Lodtka demostró que en una reacción 

autocalizada ð es decir, una reacción que es catalizada por uno de sus productos, ð la 

concentración de un intermediario puede aproximarse a su valor del estado estacionario a través de 

oscilaciones amortiguadas. Posteriormente demostró que las concentraciones de los productos 

intermedios pueden sufrir oscilaciones no amortiguadas. Esto ocurre si en la reacción hay dos 

etapas sucesivas autocatalizadas. Esta característica del mecanismo es una condición suficiente para 

la existencia de muchas reacciones oscilantes aunque para otras no es la única. 

Supongamos que una reacción global 

                                                               A Ҧ D                                                              (10 ï 19) 

ocurre según el mecanismo 

                                                                                 

                                          (10 ï 20) 

donde las etapas 1 y 2 son etapas autocatalizadas.  

Las ecuaciones para la velocidad neta de formación de los productos intermedios B y C son 
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     A. Lotka (1880 ï 1949) 
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                                                                                        (10 ï 22) 

                                                                             

                                   (10 ï 21) 

                                                                                  

                                     (10 ï 22) 

Si empleásemos el tratamiento del estado estable, igualaríamos ambas ecuaciones a cero, con lo 

que obtendríamos 

                                                                                   

                                          (10 ï 23) 

                                                                                                

                                              (10 ï 24) 

Pero si suponemos que el tratamiento del estado estable no es aplicable aquí, al dividir la (10 ï  

21) por la (10 ï  22) y reordenar obtenemos 

                                                                             

                                  (10 ï 25) 

cuya integración da 

                                                                       (10 ï 26) 

donde K es una constante de integración. 

Las concentraciones de B y C en el supuesto estado estacionario, ecuaciones (10 ï  23) y (10 ï  

24), dependen únicamente de k1, k2, k3 y de la concentración de  A. Estos valores son consistentes 

con los que resultan de aplicar la (10 ï 26). Por ello debemos considerar que los valores de las 

concentraciones de B y C pueden ser 

                                                                                                                    (10 ï 27) 

                                                                                                                      (10 ï 28) 

Sustituyendo estos valores en la (10 ï  26) 

                                              (10 ï 29)    
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Para descubrir la naturaleza de esta reacción conviene aceptar que las concentraciones de B y C 

no difieren mucho de las correspondientes al estado estacionario, esto es, suponer que x << p y que 

y << q, Si desarrollamos en serie los términos logarítmicos, tenemos 

                                                                            (10 ï 30) 

donde, supuesto que x << p hemos despreciado los términos superiores del desarrollo en serie. 

Mediante un tratamiento similar para ln (q + y), encontramos  

                                                                                               (10 ï 31) 

Sustituyendo estos valores en la (10 ï  29) 

                                                               

 

y teniendo en cuenta que p = k3 / k2  y  q = k1[A] / k2  

                                                                         

                                       (10 ï 32) 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 10 ï 5. Posibles oscilaciones en los valores de (p + x) y q + y) consistentes con la ecuación 

(10 ï  29). Para oscilaciones de baja amplitud las curvas se parecen a elipses. 

El segundo miembro de esta ecuación es constante. Si suponemos que es distinto de cero, la (10 

ï  32) es la ecuación de una elipse. Esto significa que las concentraciones de B y C pueden oscilar 

alrededor de los valores que le corresponderían en el estado estable, p y q. 
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Las concentraciones de B y C no pueden ser negativas pero la restricción de los valores de x e y 

a intervalos menores que p y q ha sido efectuada por conveniencia matemática y no por un requisito 

del mecanismo de la reacción, de modo que las oscilaciones permitidas por la ecuación (10 ï  29) 

no son estrictamente elípticas para valores más altos de x e  y  (Figura 10 ï  5). 

En muchos casos es más conveniente representar las concentraciones de B y C en función del 

tiempo, obteniéndose curvas como las que se muestran en la Figura 10 ï 6. 

 
Figura 10 ï 6. Representación de las concentraciones de los productos intermedios 

autocatalizados en función del tiempo. 

Se han hecho análisis más detallados de este tipo de reacciones encontrándose que la frecuencia 

de oscilación viene dada por     

                                                                    (10 ï 33) 

En 1926, el matemático italiano Vito Volterra, al analizar las interacciones poblacionales de 

distintas especies en un determinado territorio, propuso un modelo simple para la predación de una 

especie por otra para explicar las oscilaciones en la densidad poblacional de estas especies con el 

tiempo. Si N (t) es la densidad de población de la presa al tiempo t y P (t) la densidad de población 

del predador en el mismo instante, según Volterra:   

 

 

donde a, b, c y d son constantes positivas. 
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El modelo supone que,  

¶ En ausencia de predación, la tasa de crecimiento de N es 

proporcional a N [dN/d t = aN]. 

¶ La predación reduce el crecimiento de N con una 

velocidad que depende de la población de la presa y a la 

población del predador [dN/d t = bNP]. 

¶ En ausencia de presa, la tasa de muerte del predador es 

mayor que la de nacimientos. Por lo tanto la tasa de 

crecimiento decae de manera proporcional a la población del 

predador [dP/d t = -cP] y 

¶ La contribución de la presa al crecimiento de la población 

del predador es proporcional tanto a la presa disponible 

como al tamaño de la población del predador 

[dP/dt = eNP]  

Resolviendo las ecuaciones diferenciales, Volterra obtuvo representaciones gráficas de las 

oscilaciones poblacionales de ambas especies como las que se ilustran en la Figura 10 ï  6.  Los 

registros que llevaba la Hudson Bay Company acerca de la captura de linces y liebres en Alaska (el 

lince es predador de la liebre) confirmaron el modelo, que hoy se conoce como modelo de Lotka ï 

Volterra. 

 

 

10 ï  6. La reacción de Belousov - Zhabotinsky 

La reacción de Belousov ï Zhabotinsky es una de las reacciones oscilantes cuyo mecanismo ha 

sido más estudiado. 

Esencialmente se trata de la oxidación de un ácido dicarboxílico o tricarboxílico por el anión 

bromato en medio ácido. Belousov usó originalmente ácido cítrico pues buscaba una reacción 

inorgánica análoga a la decarboxilación oxidativa que ocurre en el ciclo de Krebs, pero hoy es más 

frecuente el empleo de ácido malónico. En ausencia de catalizadores, la reacción es muy lenta, pero 

por el agregado de una pequeña cantidad de CeBr3 o Ce2(SO4)3 la reacción se produce con 

oscilaciones que, según las concentraciones, duran uno o dos minutos.  

La reacción principal es 

BrO3
-
 + 5 CH2(CO.OH)2 + 3 H

+
 ­  3 BrCH(CO.OH)2 + 2 HCO.OH + 4CO2 + 5 H2O 

(El proceso de oxidación del ácido bromomalónico puede continuar en función de la 

concentración de bromato) 

 
V. Volterra (1860 ï 1940 
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El mecanismo de la reacción es muy complicado. Recientes estudios cinéticos con el auxilio de 

la mecánica cuántica hay contabilizado 80 etapas y 26 especies intermedias (moleculares, iónicas y 

radicales libres). Un mecanismo ñcondensadoò fue propuesto por Field, Kºros y Noyes, (Field, 

1972) conocido como mecanismo FKN, que considera que la reacción puede dividirse en tres fases: 

 

Fase A: (polar) Esta es una serie de reacciones de oxidación que involucran la transferencia de 2 

electrones llevada a cabo por los átomos de oxígeno. Esta fase predomina a altas concentraciones de 

Br
 ï 

pero su efecto neto es sólo la remoción del Br
 -
. La alta concentración de Br

 ï
 inhibe la oxidación 

del Ce(III) 

A1 Reducción y agotamiento del Br
 ï 

                                               Br 
-
 + BrO3

-
 + 2 H

+   
   HBrO 2 + HOBr                                       (R3)                      

                                         Br
 -
 + HBrO 2 + 2 H

+
 ­  2 HOBr                                             (R2) 

                                         3 ³ [ Br
 -
 + HOBr +H

+
   Br 2 + H2O ]                                     (R1) 

El proceso neto A1  es    

5 Br
-
 + BrO3

-
 + 5 H

+
 ­  3 Br2 + 3 H2O 

A2 Bromación del sustrato orgánico 

                           3 ³ [Br 2 + CH2(CO.OH)2 ­ BrCH(CO.OH) 2 + Br
- 
+H 

+
]                   (A2) 

Proceso total A (A1 + A2)  

2 Br
 - 
+ BrO3

 - 
+ 3 CH2(CO.OH)2 + 3 H

+
 ­ 3 BrCH(CO.OH)2 + 3 H2O 

Como consecuencia de la autocatálisis comienza a disminuir la concentración de Br
ï
 y, a 

medida que esa concentración disminuye, se reduce la velocidad de la fase A. 

Fase B (vía radical libre): Cuando la concentración de Br
ï
 cae por debajo de un cierto valor 

crítico [Br
ï
 ] ¢ kR5/ kR2[BrO3

ï
] se vuelve competitiva la reacción R5 del HBrO2 con el BrO3

ï
 que da 

lugar a la formación de los radicales libres BrO2·. Estos radicales aumentan el consumo de Br
 ï
 de la 

reacción R2 a la vez que proveen los electrones necesarios para la oxidación del Ce(III) y aumentan 

la concentración de HBrO2 lo que tiende a agotar la concentración de Br
- 
 de la Fase A 

B1 Generación de radicales y oxidación del Ce(III) 

                                                2 ³ [ HBrO 2 + BrO3
-
 + H

+
   2 BrO2· + H2O ]                                      (R5) 
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                                          4 ³ [ BrO2·  + Ce(III) + H
+
 ­  Ce(IV) + HBrO 2 ]                                  (R6) 

Proceso B1 neto: 

2 ³ [HBrO 2 + BrO3
-
 + 2 Ce(III) + H

+
 ­ 2 Ce(IV) + 2HBrO2 + 2 H2O] 

B2 Dismutación del HBrO2 

                                                       2 HBrO2 ­ HOBr + BrO 3
-
 + H

+                                                  
(R4) 

Proceso total B (B1 + B2)  

4 Ce(III) + BrO 3
ï
 + 5 H

+
 ­ 4 Ce(IV) + HOBr  + 2 H2O 

Fase C (retroalimentación, y regeneración de Br
 ï 

y Ce(III): En esta fase se forma Ce(III), ð el 

que se vuelve a oxidar en la reacción R4 ð y Br
ï
. El aumento de la concentración de Br

 ï
 lleva el 

control de la reacción a la Fase A. 

Ce(IV) + HOBr + BrCH(CO.OH) 2 + CH2(CO.OH)2 ­ Ce(III) + f Br
-
 + Productos de oxidación 

Este último proceso es de estequiometría variable. El coeficiente f del Br 
ï
 debe ser mayor que 1 

pero menor que cierto valor, pasado el cual ocurre sólo una de las fases y no hay oscilación. 

 

Figura 10 ï  7. Señales potenciométricas para la reacción de Belousov ï Zhabotinsky. Adaptado 

del artículo de R. J. Field, E. Köros y R. M. Noyes. J. Am. Chem. Soc. 1972, 94, 8649 ï 64. 

La reacción se puede seguir por el cambio de color, (los iones Ce(IV) son amarillos mientras 

que los iones Ce(III) son incoloros o por medidas potenciométricas. La Figura 10 ï  7 muestra las 

señales potenciométricas del Br
 ï

 y de la relación Ce (IV)/ Ce (III) en función del tiempo para la 

reacción de Belousov ï Zhabotinsky, para concentraciones iniciales: ác. malónico 0,13 mol/dm
3
; 

BrO3
-
 0,063 mol/dm

3
; Ce(IV) 0,005 mol/dm

3
 y H2SO4 0,80 mol/dm

3
. 
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Es frecuente agregar ferroina como indicador. En este caso la coloración cambia del rojo al azul 

y viceversa. Se ha experimentado con otros cationes como el Fe(III) y el manganeso (IV) 

obteniéndose vistosos cambios de color. 

La ñrecetaò m§s sencilla para efectuar en el laboratorio emplea una solución que contiene ácido 

malónico 0,2 M, bromato de sodio 0,3 M, ácido sulfúrico 0,3 M y ferroína 0,005 M. Se colocan 10 

ml en una cápsula de Petri y se cierra. Al cabo de unos 20 minutos se forman patrones espiralados 

que alternan los colores del azul y el rojo. A diferencia de otros métodos no requiere agitación. La 

única precaución es que el sistema esté libre de cloruros, que inhiben la reacción. 

 

 

10 ï  7. La reacción de Briggs - Rauscher 

Otra de las reacciones oscilantes de interés, fue desarrollada por Thomas S. Brigg y Warren C. 

Rauscher en 1973. Esta reacción tiene como antecedente otra reacción oscilante, la de Bray -

Liebhafsky que data de 1921. 

William Crowell Bray (1879 ï 1946) estaba investigando el comportamiento del H2O2  como 

agente oxidante y reductor, cuando descubrió que el agregado de yodato al agua oxigenada en 

medio ácido provocaba que el desprendimiento de oxígeno estuviera acompañado por oscilaciones 

cíclicas en la concentración del yodo que es un producto intermediario. Disolviendo yodato de 

potasio en una solución acuosa de H2O2 acidulada con sulfúrico detectó que el H2O2 reduce al 

yodato a yodo. El yodo es nuevamente oxidado a yodato por el oxígeno formado. Usando almidón 

como indicador encontró que la solución cambiaba varias veces de color ámbar al azul oscuro y 

viceversa hasta que todo el H2O2 se consumía. El proceso puede esquematizarse 

                                   2 IO3
-  
+ 5 H2O2 +2 H

+
 ­  I2 + 5 O2 + 6 H2O                     (10 ï 34) 

                                         5 H2O2 + I2 ­ 2 IO3
- 
+2 H

+
 + 4 H2O                            (10 ï 35) 

De modo que el resultado neto de este proceso es 

                                                  2 H2O2  ­ O2  + 2 H2O                                         (10 ï 36) 

En 1933, H. A. Liebhafsky comenzó a estudiar la cinética de esta reacción. Sin embargo, no 

pudo elucidarla hasta 1969 época en la cual ya se conocían algunas etapas de la reacción de 

Belousov ï Zhabotinsky. 

La reacción de Briggs ï Rauscher puede considerarse un híbrido entre la de Bray - Liebhafsky y 

la de Belousov - Zhabotinsky. 
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El proceso global consiste en la reacción de peróxido de hidrógeno con yodato de potasio y 

ácido malónico, usando Mn(II) como catalizador, para obtener el ácido yodomalónico y oxígeno y 

puede representarse mediante la ecuación  

IO3
-
 + 2 H2O2 + CH2(CO.OH)2 ­  ICH(CO.OH) 2 + 2 O2 +3 H2O 

Como producto intermedio se forma yodo el que se detecta usando almidón como indicador. La 

reacción se lleva a cabo con agitación magnética y la solución inicialmente incolora, se torna color 

ámbar y luego azul oscuro para volverse incolora y así repetir el ciclo unas 15 veces (o más) hasta 

finalizar de color azul oscuro con un fuerte olor a yodo. 

El mecanismo de esta reacción fue estudiado por S. D. Furrow y R. M. Noyes, quienes llegaron 

a la conclusión que la reacción global puede considerarse como formada por dos fases. 

A)                              IO 3
-
 + 2 H2O2 + H

+
  ­ HOI + 2 O2 + 2 H2O                                  R1 

B)                              HOI + CH 2(CO2H)2  ­ ICH(CO 2H)2 + H2O                                  R2 

La fase A puede ocurrir mediante dos mecanismos diferentes, uno que involucra radicales libres 

y otro que no lo hace. La ocurrencia de cada uno está determinada por la concentración de iones 

yoduro en la solución. Cuando esta concentración es baja, predomina un mecanismo vía radicales 

libres, cuando es alta predomina un mecanismo que sólo involucra iones y especies moleculares. 

La fase B se acopla a los dos mecanismos. Cuando el mecanismo de la fase A involucra 

radicales libres, la fase B consume HOI más lentamente que las especies que produce. En cambio, si 

en la fase A no intervienen radicales libres la fase B consume más HOI que las especies que 

produce. Todo el HOI que no reacciona en R2 se reduce a I
-
 por acción del H2O2. Cuando el HOI se 

produce rápidamente por el mecanismo que incluye radicales libres, el exceso forma iones I
-
 que 

detienen ese mecanismo e inician el otro mecanismo que es más lento. La reacción R2  consume 

HOI tan rápidamente que el restante no es suficiente para producir el I
-
 necesario para continuar ese 

mecanismo y comienza a  producirse el mecanismo vía radical libre. Cada uno de los mecanismos 

de la ecuación R1 produce condiciones favorables para el otro y, por lo tanto, la reacción oscila 

entre esos dos procesos. 

Cuando la concentración de los iones I
-
 es suficiente, la reacción transcurre según el mecanismo  

                                            IO 3
-
 + I

-
 + 2 H

+
 ­ HIO 2 + HOI                                             A1 

 

Esta etapa es bastante lenta. El ácido yodoso se reduce luego a hipoyodoso según: 

 

                                                  HIO 2 + I
-
 + H

+
 ­ 2 HOI                                                   A2 

(Nótese la similitud de estas dos ecuaciones con las propuestas para el mecanismo de la reacción 

de Belousov ï Zhabotinsky).  
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El ácido hipoyodoso, se reduce entonces por el peróxido de hidrógeno.  

                                        HOI + H 2O2  ­ I
-
 + O2 + H

+
 + H2O                                         A3 

Esta última reacción es más rápida.   

La ecuación R1 se obtiene estequiométricamente mediante la suma  A1 + A2 + 2 A3. El conjunto 

constituye una reacción autocatalítica. 

Mediante este mecanismo la reacción R1 es más lenta que la R2, Como en la R2 se consume 

rápidamente el HOI producido en la A2, la reacción A3 no puede reponer completamente el I
ï 
que se 

consume en las reacciones A1 y A2.  

A medida que disminuye la concentración de I
ï
, la velocidad de la reacción va disminuyendo y, 

para una concentración dada de I
-
, el proceso se detiene dando lugar al inicio del mecanismo vía 

radical libre, que comprende 5 etapas 

                                           IO 3
-
 + HIO 2 + H

+
 ­ 2 IO2

Å
 + H2O                                       A4 

                                     IO 2
Å
 + Mn

2+
 + H2O ­ HI O2+ MN(OH)

2+    
                               A5 

 Estas dos reacciones representan un proceso autocatalítico que provoca un rápido aumento de la 

concentración de HIO2 ya que en la ecuación estequiométrica, en esta etapa se forman dos moles de 

HIO2 por cada mol que se consume en la etapa anterior.    

                                             Mn(OH)
2+

 + H2O2 ­ Mn
2+

 + H2O + HOO
Å
                                         A6 

                                                      2 HOO
Å
 ­ H2O2 + O2                                                      A7 

                                                   2 HIO2 ­ IO 3
-
 + HOI + H

+
                                                  A8 

2 HIO2 ­ IO 3
-
 + HOI + H

+
 

Estas etapas combinadas estequiométricamente mediante 2 A4 + 4 A5 + 4 A6 + 2 A7 + A8 dan 

como resultado la ecuación R1. 

Debido a que las reacciones A4 y A5 son autocatalíticas, se produce un rápido aumento de la 

concentración de HOI en la A8. 

Las ecuaciones A6 y A7 muestran la acción catalítica del manganeso. El efecto catalítico provee 

un medio para reducir los radicales HOO· e incentivar la producción de HOI.  

El HOI interviene en la reacción R2, pero como las reacciones A6 y A7 son muy rápidas que la 

R2 el exceso de HOI reacciona con el H2O2  de la reacción A3 para producir I
-
. De este modo, la 

velocidad global del proceso A4 ï A8 comienza a reducirse hasta detenerse a la par que aumenta la 

velocidad del proceso A1 ï A3. 
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El cambio perceptible de coloración se produce debido a que la reacción R2 tiene lugar en dos 

etapas: 

                                           I
ï
 + HOI + H

+
 ­ I2 + H2O                                             B1 

                                     I2 + CH2(CO,OH)2 ­ ICH(CO.OH) 2 + H
+
 + I
ï
                                B2 

El I2 producido en la reacción B1 le comunica el color ámbar a la solución, mientras el proceso 

vía radicales mantiene la concentración de HOI mayor que la de I
ï
. El exceso de HOI se convierte 

en I
ï
 mediante la ecuación A3. Cuando la concentración de I

ï
 se hace mayor que la de HOI, el I

ï
 

puede combinarse con el I2 formando I3
ï
 que da un complejo azul oscuro con el almidón. Con una 

concentración alta de I
ï
 la reacción R1 da lugar al proceso A1 ï A3. A medida que la reacción R2 

consume más I2 que el producido, el color se torna más claro. Cuando el sistema conmuta la 

proceso vía radicales, que es más rápido, el ciclo se repite una y otra vez hasta que no queda más 

ácido malónico o yodato. 

Una receta sencilla para efectuar en el laboratorio requiere la preparación de tres soluciones y 

disponer de agitador magnético. 

Solución A1: H2O2 4,0 M  (Debe tenerse cuidado en la preparación, ya que a esa concentración 

el H2O2 es un oxidante enérgico) 

Solución A2: KIO3 0,20 M + H2SO4  0,077 M (4,3 ml de 

H2SO4/litro) 

Solución A3: CH2(COOH)2  0,15 M + MnSO4 0,020 M + 

almidón soluble (0,3g/l) 

Se colocan volúmenes iguales de solución A1 y A2 en un 

vaso de precipitados grande munido de agitador magnético. 

Se regula el agitador para que produzca un torbellino bien 

marcado y se agrega un volumen igual de solución A3. La 

mezcla pasa de incoloro a ámbar, azul oscuro para luego 

comenzar a palidecer hasta volverse ámbar y así cíclicamente 

unas 15 veces o más. 

El sistema debe estar exento de cloruros. Se recomienda 

el uso de guantes, antiparras y eliminar el I2 como I
ï 
usando tiosulfato. 

Otra de las características de las reacciones oscilantes es que deben existir dos regímenes 

estacionarios. Cuando por uno de ellos la concentración de cierto reactivo se agota, la reacción 

conmuta hacia la producción del otro régimen estacionario. Esta característica se llama 

biestabilidad.  

 

 
 I. Prigogine (1917 ï 2003) 
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10 ï  8. El ñbrusselatorò 

Al estudiar aquellas reacciones químicas en las que los productos intermedios parecen violar el 

Segundo Principio de la Termodinámica, Ilya Progogine y sus colaboradores en la Université Libre 

de Bruxelles propusieron un mecanismo de reacción para las reacciones oscilantes en las que son 

necesarias (pero no suficientes) etapas autocatalíticas. A ese modelo de reacción química oscilante u 

oscilador lo llamaron ñbrusselatorò. 

El Brusselator es un proceso cuyo esquema de reacciones es 

                                                       A Ÿ X                (a) 

                                              2X + Y Ÿ 3X              (b) 

                                                B+ X Ÿ Y + D          (c) 

                                                      X Ÿ E                 (d)                                         (10 ï  37) 

Los productos iniciales y finales son A, B, D y E que se mantienen constantes mientras las 

concentraciones de los dos componentes intermedios X e Y, pueden variar en el tiempo.   

Las ecuaciones cinéticas son 

                                                           

                                                     (10 ï 38) 

                                                                            

(10 ï 39) 

                                                                                                            
(10 ï  40)

 

 

                                                                                  

                          (10 ï  41)
 

Haciendo las constantes cinéticas igual a 1, obtenemos el sistema de ecuaciones 

                                                                                                        
(10 ï  42)

 

 

[]
[]A

X
:XA ak

d

d
=

t
­

[]
[][]

[]
[][]YX

Y
YX

X
:3XYX2

22

bb k
d

d
k

d

d
--=

t
=

t
­+

[]
[][]XB

Y
:DYXB ck

d

d
=

t
+­+

[]
[][]BX

X
ck

d

d
--=

t

[]
[]X

X
:EX ek

d

d
-=

t
­

[]
[][][][][][]XXBYXA

X 2
--+=

td

d



Temas de Química Física 

290 
 

                                                                                                                              
(10 ï  43)

 

 

Manteniendo constantes [A] y [B]  las variables son [X] e [Y]  pero para que la reacción 

transcurra en régimen estacionario, estas concentraciones deben cumplir 

                                                                         
y

 
                                

(10 ï 44) 

Usando el criterio de estabilidad termodinámica, o modo normal de análisis, se puede demostrar 

que la solución (10 ï  43) se vuelve inestable toda vez que  

                                                                                                                              (10 ï  45) 

El rasgo característico del brusselator es que 

cualesquiera sean las concentraciones iniciales de X e Y 

el sistema tiende a oscilar dentro de un determinado 

intervalo de concentraciones de esos productos 

intermedios. La trayectoria común a la que evoluciona el 

sistema desde distintas concentraciones iniciales de 

productos intermedios se conoce como ciclo límite  

(Figura 10 ï  8)  

Un ciclo límite es un ejemplo de una estructura 

llamada ñatractorò por los matem§ticos debido a que 

parece atraer las trayectorias que se producen en sus 

vecindades. 

En contraste con las reacciones químicas oscilantes del tipo de Lotka-Volterra, la frecuencia de 

oscilación es una función bien definida de las variables macroscópicas tales como concentraciones 

y temperaturas. La reacción química conduce a un comportamiento coherente en el tiempo; se 

vuelve un reloj químico. En la literatura, esto se llama a menudo bifurcación de Hopf. 

Debemos tener presente que los ciclos límites se producen si la autocatálisis ocurre en sistemas 

abiertos, condición necesaria para mantener constante alguna de las sustancias actuantes. En los 

sistemas cerrados el ñatractorò es el estado de equilibrio determinado por el valor m²nimo de la 

energía libre de Gibbs a una determinada presión y temperatura. 

Cuando se toma en cuenta la difusión, la variedad de inestabilidades se vuelve decididamente 

sorprendente y por esta razón en los últimos años el esquema de reacción (10 ï  37) ha sido 

estudiado por tantos autores.  
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Figura 10 ï  8. Ciclo límite. Cualquier 

punto inicial en el espacio X, Y tiende a la 

misma trayectoria periódica. 
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Cuando ocurre difusión, las ecuaciones (10 ï  41) y (10 ï  42) se convierten en 

                                                                             
(10 ï 46)

 

y                                             
                               

(10 ï 47)
 

en donde Dx  y Dy son los respectivos coeficientes de difusión que surgen de la ley de Fick .  

 

        Figura 10 ï  9. Patrones espaciotemporales de la reacción de Belousov - Zhabotinsky 

En estos casos, además del ciclo límite, es posible que se produzcan regímenes estacionarios no 

uniformes, llamadas bifurcaciones de Turing. Además, cuando hay procesos difusionales el ciclo 

l²mite puede volverse tambi®n dependiente espacial dando lugar a curiosas ñestructurasò (a pesar de 

que el sistema no se encuentra en equilibrio) llamadas estructuras de Turing. El cambio espacio 

temporal de esas estructuras da lugar a la formación de ondas químicas que tienen la particularidad 

de cumplir con la ley de Snell, a pesar de que las leyes que rigen su comportamiento no son 

lineales. La Figura 10 ï  9, muestra algunas de esas estructuras en una reacción de Belousov ï 

Zhabotinsky 

 

10 ï  9.  El ñoregonatorò 

 

El oregonator es otro proceso químico oscilante cuyo nombre fue propuesto por el Profesor 

Richard Macy Noyes, de la Universidad de Oregon. El mecanismo de este oscilador químico 

transcurre según: 

                                  A + Y ­ X  + C               (a) 

                                  X + Y ­ 2 C                     (b) 

                                   A + X ­ 2 X + Z              (c) 
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                                        2X ­ A + P                 (d) 

                                          Z ­ Y                        (e)                                                  (10 ï  48) 

    

  En este modelo A, B, C y D se mantienen constantes 

regulando el ingreso de reactantes y la remoción de los productos. 

La etapa autocatalítica (c) es la responsable de una oscilación 

similar a la del brusselator. 

     El éxito de este modelo es que provee una explicación 

simplificada de la reacción de Belousov ï Zhabotinsky comentada 

en la sección 10 ï 6. En este caso A = BrO3
-
, C = HOBr; D = 

producto final; X = HBrO2 ; Y= Br
- 
y Z = Ce

4+ 

       
Las reacciones (a) y (b) corresponden al proceso de 

reducción y agotamiento del bromuro y a la bromación del sustrato 

orgánico 

Br
-
 + BrO3

-
 + 2 H

+        
    HBrO 2 + HOBr  

                                                  Br
- 
 + HBrO 2 + H

+
 ­ 2 HOBr 

                                        3 ³[ Br
-
 + HOBr + H

+ 
    Br 2 + H2O ] 

                                  3 ³ [Br 2 + CH2(CO.OH)2  ­  BrCH(CO.OH) 2
 
+ Br

-
 + H

+
] 

Las reacciones (c) y (d) corresponden a la generación de radicales, oxidación del Ce(III) y 

dismutación del HBrO2 

                                               2 [BrO3
-
 + HBrO2 + H

+
 ­ 2 BrO2·  + H2O]                                              R5 

                                     4 [BrO2· +Ce(III) +  H
+
  ­ HBrO 2  + +Ce(IV)]                                R6 

                            2 HBrO2 ­  BrO 3
-
 + HOBr + H

+ 

(Esta última es una de las etapas omitidas en el resumen del mecanismo dado en la sección 10 ï  

6) 

La reacción (e) corresponde a la oxidación del compuesto orgánico, regeneración del Ce(III) y 

Br
 -
. 

                                      CH2(CO.OH)2  (HO)2C=CH. CO.OH                                        C1 

 

R. M. Noyes (1919 ï 1997) 
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                         (HO)2C=CHCO.OH + Br 2 ­  BrCH(CO.O
-
)2 +H

+
+ Br

ï
                          C2 

            4Ce(IV) + BrCH(CO.OH)2 + 2H2 O ­  4Ce(III) +HCO.OH +2CO2  + 5H
+
+ Br

ï
           C3 

Las ecuaciones cinéticas del oregonator son: 

 

 

 

            

10 ï  10. Estructuras disipativas 

A medida que una reacción oscilante procede en régimen estacionario sus variables de estado se 

van alejando cada vez más de las correspondientes al estado de equilibrio y, aun manteniendo 

constantes las tasas de entrada y salida de materiales, al variar la composición del sistema este se 

aleja cada vez más del estado de equilibrio y llega un momento en que el estado estacionario 

correspondiente deja de ser estable. El sistema se reordena y se produce una ñmutaci·nò estructural. 

Dado que se trata de un estado alejado del equilibrio, se requiere un suministro continuo de energía 

para mantener al sistema en esa nueva configuración. Si el sistema no intercambia energía con su 

entorno tiende a alcanzar el equilibrio con el correspondiente aumento de su entropía y la 

estructuración desaparece. Esas estructuras que se forman en estados fuera del equilibrio mientras el 

sistema disipa energ²a han sido llamadas por Ilya Prigogine ñestructuras disipativasò.  

Las reacciones oscilantes están acompañadas a menudo por procesos difusionales. La 

acumulación de una determinada sustancia en cierto punto y la disminución de la misma en otro, 

produce la organización en franjas características que a medida que transcurre el tiempo se van 

desplazando con un movimiento ondulatorio análogo al desplazamiento de las ondas 

electromagnéticas. La retroalimentación (feed-back) ocurre porque un producto de una etapa de la 

secuencia de reacciones influye en su propia velocidad de formación. A causa del comportamiento 

autocatalítico, el sistema que originariamente se encontraba bien mezclado, en un estado uniforme, se 

ordena espontáneamente en zonas ricas en un reactivo y zonas pobres en él.  

 

10 ï 11.  Reacciones oscilantes en sistemas biológicos 

Los relojes químicos recuerdan a los sistemas naturales que aparecen en los organismos vivos. 

Si se tiene en cuenta que en las reacciones bioquímicas también aparecen las realimentaciones, 
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producidas por el efecto autocatalítico de las enzimas, y que los seres vivos son sistemas alejados 

del equilibrio, es de esperar que este nuevo enfoque ayude a comprender el comportamiento de 

muchos mecanismos biológicos y de procesos bioquímicos no lineales como las reacciones 

enzimáticas cooperativas, los ritmos circadianos y los procesos periódicos autooscilatorios que son 

característicos de los procesos de glucólisis y de conversión de ADP en ATP. 

Entre los primeros osciladores bioquímicos estudiados se encuentran la reacción  peroxidasa-

oxidasa (PO) en las plantas y la glicólisis, en el músculo y en las células de levadura.  

Las reacciones PO son intermediarias entre los osciladores completamente químicos como la 

reacción de Belousov ï Zhabotinsky y los sistemas más complejos, como la glicólisis que involucra 

múltiples enzimas y múltiples reacciones.  

Las enzimas peroxidasas catalizan las reacciones de la oxidorreducción en casi todos los 

sistemas vivientes. En las plantas, intervienen en el crecimiento y desarrollo y también actúan como 

protección contra los parásitos. En los animales, las peroxidases median la respuesta  inmune y 

citotóxica a los patógenos, participan en la síntesis de la hormona tiroidea y en otras reacciones que 

afectan la reproducción y el desarrollo. Las peroxidasas también pueden cumplir un papel en la 

trasducción de señales inter e intracelulares.  

Las peroxidasas catalizan tanto reacciones ñperoxidasasò como reacciones ñperoxidasa-

oxidasasò. La diferencia entre estas dos clases de la reacciones est§ dada por la identidad del 

oxidante: las reacciones ñperoxidasasò usan solamente agua oxigenada como receptor de electrones 

mientras que las reacciones ñperoxidasa-oxidasasò utilizan H2O2 y oxígeno molecular. Como 

donores de hidrógeno, las reacciones "peroxidasas" utilizan centenares de compuestos diferentes, 

asombrando por su baja especificidad. En contraste, en las reacciones "peroxidase-oxidasa", hay 

sólo unas pocas sustancias fisiológicamente importantes. Éstas incluyen NADH (nicotinamida 

adenina dinucleótido reducido), NADPH (nicotinamida adenina dinucleótido fosfato reducido), 

IAA (ácido 3 -indolacético), GSH (glutatión reducido) y la tirosina.  

Durante la reacción la peroxidasa férrica se oxida a un llamado compuesto I (CoI) que luego es 

reducido a un compuesto II (CoII) y luego se transforma nuevamente en peroxidasa férrica. Además 

de estaas etapas el sistema de reacciones involucra la incorporación de oxígeno molecular en la 

peroxidasa férrica para formar el llamado compuesto III (CoIII), quien por reacción con radicales 

libres se reduce al compuesto I, con lo que el ciclo se repite.  

Estas peroxidasas pueden oxidar sustratos (hidroquinonas, NADH, IAA, etc) en ausencia de 

H2O2 exógeno. En este proceso el CoIII juega un rol muy importante. El proceso de formación del 

CoIII puede esquematizarse: 

                              Peroxidasa(Fe
3+

) + RH ­ Peroxidasa (Fe
2+

 ) + R·                         (1) 

                                              Peroxidasa (Fe
2+

) + O2  ­ CoIII                                       (2) 

Así, en presencia de O2 y de un reductor apropiado (RH) del Fe
3+

 ð y en ausencia de peróxido 

de hidrógeno ð el ciclo catalítico de la peroxidasa es llevado hacia la formación de CoIII. La 
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importancia del CoIII es esencial ya que se descompone en la presencia de, por ejemplo, grupos 

fenólicos (PhOH)  para dar  

                           CoIII + PhOH  ­  Peroxidasa (Fe
3+

) + PhO· + H2O2                         (3) 

generando as² el per·xido de hidr·geno que luego ser§ usado en el ciclo catal²tico ñnormalò de la 

enzima que produce los intermediarios CoI y CoII 

                                               Peroxidasa (Fe
3+

) + H2O2   ­  CoI                        

             (4) 

                                                  CoI + PhOH   ­ CoII + PhO·                                                 (5) 

                                              CoII + PhOH ­ Peroxidasa (Fe
3+

) + PhO·                                             (6) 

El balance general del ciclo de la peroxidasa - oxidasa puede obtenerse sumando las ecuaciones 

(1) a (6) 

RH + O2 + 3 PhOH  ­ R· + 2 H2O +  3 PhO· 

Se obtienen ecuaciones similares para otros reductores.  

Sobre esta base, una isoenzima peroxidasa particular, es capaz de desarrollar actividades de 

oxidasa (reacciones (1) a (3) y de peroxidasa (reacciones (4) a (6) en presencia de un reductor 

apropiado (RH). 

Este tipo de reacciones ha sido estudiada ampliamente, tanto en vivo como in vitro. Vale la pena 

mencionar una de las primeras reacciones de este tipo informadas por Olsen y Degn (quienes 

estudiaron la oxidación aeróbica del NADH catalizada por la peroxidasa del rábano picante 

(horseradish peroxidase, HRP), en un reactor químico continuamente agitado, observando 

oscilaciones simples, complejas y caóticas en las concentraciones tanto de los reactivos como de las 

especies intermedias, en periodos que van de varios minutos a aproximadamente una hora 

dependiendo de las condiciones experimentales. Posteriormente se han usados otras enzimas como 

la lactoperoxidasa, la peroxidasa de la soja y la peroxidasa del hongo coprinus cornatus. 

Para obtener oscilaciones sostenibles se requiere que la velocidad de la reacción no sea ni muy 

alta ni muy baja. La velocidad de la reacción puede ajustarse  agregando 2,4 - diclorofenol (2-

4DCPh) y azul de metileno (MB) en proporciones adecuadas. El 2,4 -diclorofenol aumenta la 

velocidad de la reacción mientras que el azul de metileno la disminuye. En otros casos se sustituye 

el 2,4- diclorofenol por ácido 4-hidroxibenzoico (HBA). Una receta típica utiliza una solución con 

las siguientes concentraciones 

 

    Na3PO4 0,1 mM  (pH 6,3) 
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    HRP   1,5 mM  

    HBA,  200 - 500 mM 

    MB  0,1 mM 

    NADH  0,1 M 

El oxígeno se hace ingresar insuflando aire y el sistema se mantiene agitado regulando la 

velocidad del agitador entre 900 y 1200 rpm. 

Otro caso de reacción oscilante se da en la glicólisis. Glícólisis es el proceso metabólico que 

convierte la glucosa en piruvato suministrando energía en anaerobiosis. El proceso global puede 

representarse 

C6H12O6
 
 + 2 ADP + 2 Pi + 2 NAD

+
   CH3CO.CO.O

-
 +2 ATP + 2 NADH + 2H

+
+ 2H2O 

Pero esta reacción involucra varias reacciones intermedias en las que cada una es catalizada por 

su propia enzima. Las primeras tres etapas transforman la glucosa en fructosa-1,6 ïdifosfato (FDP). 

En este tramo se consumen 2 moles de ATP por mol de glucosa. En las etapas siguientes, cada mol 

de FDP se escinde en dos moles de gliceraldehido ï3 fosfato (GAP). Cada mol de GAP sufre una 

serie de transformaciones que llevan a la formación de piruvato y 2 moles de ATP. El resultado es 

que por cada mol de glucosa que se convierte en piruvato se consumen 2 moles de ATP y se 

producen 4 moles de ATP. Lo que indica que en la glicólisis hay procesos de autocatálisis. Esto 

llevó a estudiar en detalle la dinámica de la reacción. Las oscilaciones amortiguadas en la glicólisis 

fueron informadas por primera vez por Duysens y Amesz en 1957.  

Durante muchos años se creyó que las oscilaciones en la glicólisis se deben a la activación de la 

fosfofructoquinasa (PFK) por su producto, el ADP, aunque más recientemente se ha sugerido que 

no hay un ¼nico ñcontroladorò de las oscilaciones sino que el control de la frecuencia y amplitud de 

las mismas es realizado por todas las enzimas que intervienen en la glicólisis   

En las últimas décadas se ha sugerido que las oscilaciones en la glicólisis  pueden 

¶ sustentar los ritmos circadianos.  

¶ facilitar la alternación entre las rutas  bioquímicas.  

¶ Aumentar la eficacia de la glicólisis misma  

¶ Manejar la secreción pulsátil de insulina en las células  pancreáticas  

¶ Causar ciertos formas de arritmia en las células cardíacas  

 

Si restringimos nuestra atención a los niveles de organización celular y subcelular encontramos 

que el origen de la dinámica oscilatoria es manifiestamente química. Esto ha potenciado el interés 

en estudiar las reacciones químicas oscilantes para poder encontrar un nexo con ciertos problemas 
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como el del reloj biológico, la reproducción y diferenciación celular, la periodicidad de las señales 

inter e intracelulares y los ritmos neuronales de alta frecuencia. 
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Cuestionario 

 

10 ï 1¿Cómo define catalizador? 

10 ï 2 ¿A qué se llama catálisis específica? 

10 ï 3  ¿Dada una reacción catalizada por ácidos. En qué casos la constante de velocidad es una 

función lineal de la concentración de iones hidronio? 

10 ï 4  Cuáles son las relaciones de Brønsted? 

10 ï 5   ¿Cuáles son la suposiciones que se formulan para establecer la ecuación de Michaelis ï 

Menten? 

10ï 6  ¿Qué representa físicamente la constante de Michaelis? 

10 ï 7 ¿Qué inconvenientes presenta el uso de la ecuación de Lineweaver ï Burk? 

10 ï 8   ¿Cuál es la expresión de la ecuación de Hanes-Woolf? 

10 ï 9   ¿En qué consiste el tratamiento del estado estable? 

10 ï 10 ¿Qué condiciones se requieren para que productos intermedios de una reacción pueden 

sufrir oscilaciones no amortiguadas? 

10 ï 11 ¿A qué se llama biestabilidad? 

10 ï 12 Describa el esquema de reacciones del Brusselator indicando cuales son los reactantes y 

cuáles los productos finales. 

10 ï 13  àA qu® se llama ñciclo l²miteò? 

10 ï 14  ¿Describa el esquema de reacciones del Oregonator. 

10 ï 15  àA qu® se llaman ñestructuras disipativas? 
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Ejecicios y problemas  

 

10 ï 1   Una sustancia es catalizada específicamente por iones hidronio. Al disolver esa 

sustancia en un ácido HA 10
ï3

N se determina que el valor numérico de la velocidad específica 

es 3,6 × 10
ï5

. Calcular la constante de disociación del ácido sabiendo que para la reacción 

espontánea el valor numérico de la velocidad específica es 4,1 × 10
ï2

. 

10 ï 2    En cierta reacción catalizada por una enzima cuya masa molar es 80.500 u.m.a. y cuya 

concentración es 1,5 g/dm
3
 se obtuvieron los siguientes resultados 

[S] (mol/dm) Velocidad 

u= mol/(dm
3
 . s) 

2,5 × 10
ï4 

2,3 × 10
ï4 

5.0 × 10
ï3 

7,8 × 10
ï4

 

Suponiendo que es aplicable la ecuación de Michaelis, calcular la velocidad máxima, la 

constante de Michaelis, y el coeficiente de velocidad.  

10 ï 3   Cuando se hidroliza el trifosfato de adenosina (ATP) a 25 ºC y pH 7,0 se obtienen los 

siguientes resultados 

[ATP] (×10
ï5 

mol L
-1
) v  (× 10

ï6
 mol L

ï1
s
ï1

) 

7,5 0,067 

12,5 0,095 

20,0 0,119 

32,5 0,149 

62,5 0,185 

155,0 0,191 

320,0 0,195 

Represente gráficamente v en función de [S]; 1/v en función de 1/[S]  y v/[S] en función de v. A 

partir de los gráficos estime el valor de los parámetros cinéticos Km y Vmáx.  

10 ï 4  En el proceso conocido como ñmecanismo ordenado del complejo ternarioò. dos 

sustratos A y B intervienen en reacciones enzimáticas según los siguientes mecanismos: 
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En la primera etapa, A se combina con la enzima para formar el complejo EA. Este complejo 

reacciona con el sustrato B para formar un nuevo complejo, el que da lugar a la formación de los 

producto Y y Z.  Considere que las concentraciones de A y B son mucho mayores que la de E, 

aplique el tratamiento del estado estable y encuentre una expresión para la velocidad de reacción. 
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XI. FÍSICOQUÍMICA DEL ESTADO SÓLIDO 

 

11 ï 1. El estado sólido 

En el lenguaje cotidiano el término sólido tiene una polisemia variada. Lo empleamos a menudo 

para referirnos a una posición financiera holgada, a buenos conocimientos sobre un tema, a un 

argumento poco refutable, a una convicción que no es fácilmente modificable, etc. En muchos 

textos sobre ciencias naturales solemos encontrar definiciones como ñCuerpo que tiene volumen y 

forma propiaò lo que permitir²a incluir dentro de esta categoría al diamante, al caucho, a la gelatina, 

al hierro, al vidrio, la madera y hasta un pan de manteca. Otros textos agregan al rasgo de tener 

forma propia una cierta capacidad para conservarla o, lo que es equivalente, una cierta resistencia a 

la deformación. Usualmente esos textos suelen distinguir sólidos de líquidos y gases, sobre la base 

de la observación macroscópica de ciertas propiedades. Esta manera de clasificar a los distintos 

materiales permitió el desarrollo de distintas ramas de la Física: la mecánica del cuerpo rígido, la 

mecánica de fluidos incompresibles, la termodinámica de gases ideales y reales, la aerodinámica, 

etc.  

El formidable desarrollo que adquirió el estudio de las propiedades submicroscópicas de la 

materia hizo que se fuese dejando de lado la distinción entre sólidos, líquidos y gases, a la vez que 

se despejaron muchas incógnitas respecto de la naturaleza y propiedades de los distintos modos de 

agregación. Hoy en día utilizamos la palabra sólido para identificar a todo material homogéneo que 

tiene estructura cristalina definida. Es decir, un sólido es todo cuerpo cuyos átomos, iones o 

moléculas tienen una determinada distribución que se propaga regularmente en el espacio 

exhibiendo formas geométricas con caras y ángulos bien definidos, aún en trozos microscópicos. 

Esa estructura espacial mínima que se repite en el espacio se suele llamar celda elemental o  celda 

unitaria. El estudio de las celdas elementales y del tipo de periodicidad que presentan en cada 

material cristalino constituyen el objeto de la Cristalografía. 

Observemos que la definición moderna de sólido elimina de esta categoría a muchos materiales 

que son considerados como tales en la vida diaria como por ejemplo, la madera, el granito (mineral 

formado por una mezcla heterogénea de cuarzo, feldespato y mica), al vidrio, etc. Aquellos 

materiales que tienen la consistencia de los sólidos pero que carecen de estructura cristalina se 

llaman cuerpos anedrales. Si bien en algunos textos se los llaman sólidos amorfos, esta 

denominación es incorrecta, ya que no son sólidos en el sentido estricto y además tienen forma 

propia. 
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11 ï 2.  Cristales y estructura cristalina 

Durante miles de años el hombre conoció y admiró la 

estructura de los minerales, muchos de los cuales, como 

las ñpiedras preciosas y semipreciosasò fueron y son 

utilizados como objetos de adorno. El estudio de la 

estructura geométrica de los minerales comenzó en el 

siglo XVII. En 1669 un médico y geólogo dinamarqués 

llamado Niels Stensen, conocido como Nicolás Steno, 

analizando distintos cristales de cuarzo encontró que los 

ángulos de contacto entre dos caras adyacentes de un 

cristal, llamados ángulos interfaciales, tienen el mismo 

valor siendo independientes del tamaño del cristal y del 

modo en que se lo fragmente. Esta característica fue 

confirmada para un gran número de cristales naturales lo 

que llev· al mineralogista franc®s Jean Baptiste Rom® de LôIsle a enunciarla como ley natural, 

conocida como Ley de la constancia de los ángulos interfaciales o diedros. Su enunciado es muy 

sencillo: ñPara cada sustancia cristalina, los §ngulos que 

forman dos caras adyacentes cualesquiera tienen siempre 

el mismo valorò. Un cristal puede encontrarse en la 

naturaleza u obtenerse por cristalización mediante una 

reacción química. Si las condiciones de cristalización 

cambian, el cristal puede variar irregularmente su forma 

debido a un desarrollo irregular de sus caras, pero esta se 

cortan siempre en ángulos invariables. Esto diferencia a 

un cristal de materiales no cristalinos que tengan forma 

geométrica.  

Durante los siglos XVIII y XIX, la mineralogía cobra 

un gran impulso debido a los trabajos del  abate francés 

René Just Haüy (1743 - 1822), los de William Hyde 

Wollaston (1766 - 1828) quien al inventar el goniómetro 

de reflexión, facilitó el estudio de los ángulos interfaciales 

de los minerales, del físico y mineralogista alemán 

Cristian  Weiss (1780 - 1856) quien estableció las 

relaciones entre los parámetros geométricos de los cristales, conocidas como índices de Weiss, y 

por el cristalógrafo inglés William Hallowes Miller (1801 - 1880) quien simplificó y perfeccionó la 

notación de Weiss. 

Hemos dicho que los cristales tienen una estructura unitaria representativa que se propaga en el 

espacio a intervalos regulares. Ese ordenamiento periódico se conoce como red cristalina.  A su 

vez, la estructura unitaria está formada por átomos, iones o moléculas. Por ejemplo, en un cristal de 

sal común hay una cantidad enorme de aniones cloruro y de cationes sodio que debido a las 

interacciones electrostáticas y a los tamaños relativos de los iones se disponen como indica la  

Figura 11 ï 1. 

 
N.Stensen (1631 - 1687) 

 

J.B. R. de l'Isle (1736 ï 1790) 
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Otros cristales, como los de cuarzo, presentan redes cristalinas más complicadas  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

11 ï 3. La celda elemental 

Desde el punto de vista geométrico, la disposición periódica que repiten las partículas 

constituyentes de los cristales se puede realizar con ayuda de una operación de desplazamiento 

paralelo llamada traslación. 

Imaginemos que desplazamos un punto determinado p0 de un cristal ï por ejemplo el centro de 

masa ï una cierta distancia a, a lo largo de una recta hacia una posición p1, luego hacemos lo mismo 

hacia una posición p2, y así sucesivamente, tal como indica la Figura 11 ï 2 

 

Figura 11 ï 2. Traslación unidimensional a lo largo de una dirección 

De este modo, con la ayuda de la traslación a obtenemos una serie de puntos o una cadena de 

puntos. La traslación a se puede representar por un vector a que tiene la dirección y sentido 

determinado y cuyo módulo es el valor numérico de a . El vector a se llama período de traslación. 

Resulta evidente que con la ayuda del vector de traslación a se puede representar un conjunto 

innumerable de desplazamientos 2a, 3a, etc. o en general na, de los cuales a es el menor. 

 
Figura 11 ï 1. Estructura cristalina del 

cloruro de sodio 
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Si ahora sometemos al punto p0 a la acción simultánea de dos operaciones de traslación a y b 

obtendremos como resultado un conjunto plano de puntos en lugar de una serie de puntos como 

indica la Figura 11 ï 3.  

 

Figura 11 ï 3. Traslación bidimensional para formar un plano de red cristalina 

Finalmente, si el punto p0 se somete simultáneamente a tres traslaciones diferentes a, b y c se 

obtiene la llamada red espacial  (Figura 11 ï 4) 

 

 Figura 11 ï 4. Traslación tridimensional para formar una red cristalina 

p0

a
b

b - a
a

 +
 2

b

a

b

c
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En este caso, la posición de cualquier punto respecto de p0 se determina por la combinación 

correspondiente de los desplazamientos. 

T = ma + nb + pc 

La combinación de los tres vectores se llama grupo de instalación y el paralelepípedo formado 

por los vectores a, b y c se llama celda elemental o celda primitiva. El volumen Vc de la celda 

elemental viene dado por el producto vectorial 

Vc = a × b × c 

En cada plano que pasa por tres puntos cualesquiera de la red espacial Los puntos (átomos, iones 

o moléculas) que están ubicados en forma regular sobre el mismo constituyen una red plana. Ellos 

representan los planos cristalinos que mencionamos anteriormente. Algunos de ellos, (generalmente 

los más densamente poblados) son los planos según los cuales se fractura el cristal, llamados planos 

de exfoliación o planos de clivaje. 

Los vectores de traslación a, b y c son las distancias entre las partículas que forman el cristal. 

Salvo en el caso de proteínas cristalinas, estas distancias son del orden de 10
ï10 

m. Por lo tanto, en la 

mayoría de los cristales el volumen de la celda elemental puede considerarse puntual.  

Cada celda elemental tiene 8 vértices ubicados en 8 puntos de la red cristalina. Salvo en el caso 

de las celdas exteriores y en las llamadas celdas múltiples (que como veremos más adelante 

contienen además puntos de la red cristalina que no se encuentran en los vértices), comparte los 

vértices con celdas vecinas. De modo que para una celda en particular se considera que sólo un 

octavo de los ocho vértices le pertenece, es decir, a cada celda unitaria le corresponde un punto de 

la red cristalina. 

 

 

11 ï 4. Leyes de la cristalografía 

La forma exterior de los cristales está regida por tres principios llamados leyes cristalográficas, 

A saber: 

1
a
 Ley de la constancia de los ángulos diedros; 

2
a
 Ley de simetría;  

3
a
 Ley de la racionalidad de los índices. 

La ley de la constancia de los ángulos diedros establece que "el ángulo diedro que forman dos 

caras equivalentes de cristales de una misma sustancia es constante por más que varíen la forma y 

dimensión de las mismas". Esta ley es de suma importancia, ya que durante el crecimiento de un 
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cristal algunas caras pueden desarrollarse más que otras, debido a impedimentos físicos provocados 

por materiales adyacentes u otras causas. Sin embargo, el crecimiento desigual de las caras 

homólogas no modifica el valor del ángulo diedro que ellas forman entre sí. En la figura 11 ï 5, los 

esquemas a, b, c y d se representan cuatro cristales de una misma sustancia; en ellas el ángulo 

diedro a se mantiene constante pese al cambio del tamaño de las caras que lo determinan. Dichos 

ángulos se miden con goniómetros. 

 
 Figura 11 ï 5. Constancia de los ángulos diedros. 

La ley de simetría establece que, salvo contadas excepciones, los cristales poseen aristas, caras, 

y vértices ubicados simétricamente respecto a ciertos planos, líneas o puntos situados en el interior 

del cristal.  

 

 

11 ï 5. Elementos de simetría 

Debido a la distribución regular de las celdas elementales que se repite periódicamente, cada 

cristal posee una simetría determinada.  

Para estudiar la simetría de un cristal deben establecerse ciertos parámetros que constituyen los 

elementos de simetría.  

Entre los distintos elementos de simetría podemos mencionar: 

Ejes de simetría. Entre los parámetros de suma importancia en la Cristalografía, se encuentran 

los ejes de simetría. Un eje de simetría es una recta ubicada de tal manera que, haciendo girar a su 

alrededor un cristal, éste toma dos o más veces la misma posición en el transcurso de una vuelta 

entera Los ejes de simetría pasan siempre por el centro del cristal. La figura 11 ï 6 ejemplifica la 

posición del eje de simetría en un cristal cúbico. Obsérvese como gira la cara ABFG alrededor de 

ese eje. 
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Figura 11 ï 6 

Un cristal posee un eje de simetría de orden n si la disposición de sus caras se vuelve a repetir 

exactamente al girar el cristal alrededor de este eje un ángulo 2p /n donde n es un número entero 2, 

3, 4 ó 6. Por convención los ejes de simetría se representan mediante la letra C y el orden n 

mediante el respectivo subíndice. Así por ejemplo, si se dice que un cristal posee un eje de simetría 

de segundo orden, esto significa que al gira el cristal 180º alrededor de ese eje se vuelve a observar 

exactamente la misma disposición de sus caras. Este tipo de ejes se llaman también ejes binarios. Si 

el cristal posee un eje de simetría de tercer orden, también llamado eje ternario,  se observará la 

misma disposición de sus caras al girar el cristal 120 º y 240 º alrededor de ese eje. Cuando al girar 

el cristal alrededor de un eje se observa la misma disposición cada 90º el eje se dice de cuarto orden  

o eje cuaternario y aquellos ejes que en el transcurso de un giro completo permiten al cristal ocupar 

seis posiciones análogas, se llaman ejes de sexto orden o ejes senarios. 

En la Figura 11 ï 7 se representan algunos de los ejes de simetría de poliedros sencillos. (Cabe 

hacer notar que además de los indicados, los poliedros pueden tener ejes de otros órdenes. Así el 

cubo tiene ejes de segundo orden, que atraviesan el punto medio de dos aristas opuestas, y de tercer 

orden, coincidentes con las diagonales del cubo) 

 

Figura 11 ï 7. Ejes de simetría de algunos poliedros sencillos. 

  


