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Medicion de la entropia Unidades

La entropia se mide en unidades de energia divididas por unidades de temperatura (por supuesto absoluta)
S [J/°K]. A menudo se encuentran tabulados valores expresados en unidades de energia divididas por uni-
dades de masa y divididas por unidades de temperatura, para las sustancias mas comunes. Expresada por
unidad de masa de sustancia se tiene la entropia especifica s [J/(Kg °K)] o la entropia molar s’ [J/(mol °K)].
No existen valores absolutos de entropia, sino que se definen valores arbitrarios de referencia. Definido un
estado de referencia arbitrario cualquiera x (que suele ser el mismo que para u y h), la entropia de cualquier
estado y se determina integrando JQ/T a través de cualquier proceso internamente reversible. En general se
suele usar una atmdsfera de presion y 25 °C como estado de referencia, pero esto no es siempre. Por
ejemplo, para el vapor de agua se usa una atmésfera de presién y 0 °C como estado de referencia, al cual
se le asigna arbitrariamente el valor de 0 a la entropia especifica. En el siguiente capitulo trataremos el céal-
culo de la entropia para gases reales.

Para procesos fisicos, el estado de referencia es irrelevante: al calcular variaciones de entropia, realmente
no importa cual sea el estado de referencia porque se anula. Sin embargo, si hay reacciones quimicas hay
gue emplear valores absolutos. El Tercer Principio de la Termodindmica, que dedujo Nernst en base a la
mecanica estadistica, postula que la entropia absoluta de todas las sustancias a 0 °K es 0. Si tomamos esa
base es posible calcular la entropia absoluta de cualquier sustancia.

Ejemplo 5.1 Célculo de la variacidn de entropia de una maquina reversible.

Una méaquina térmica reversible recibe 1000 BTU de energia en forma de calor a la temperatura de la fuen-
te calida, 500 °F. Produce trabajo y disipa calor a la fuente fria que esta a 100 °F. ¢ Cual es el cambio de
entropia de la fuente cdlida, de la fuente fria y total del proceso?.

Solucién
El trabajo de una maquina de Carnot reversible es:
T. T
W=0Q-nc=0Q 2 -
T
=1000 960 560 _ 417 BTU
960
La variacion de entropia de la fuente cdlida es:
BTU
As, = 2 - 1000 _ 0y
T, 960 °R
., . . . Ql QZ
Por la ecuacion (5-7), al ser un ciclo reversible: == = — por lo tanto:
T T,
BTU
Fuente CALIDA 2 500 °F AS, = % = 1-04? ® Q2 = -1.04-560 = -583
2
0O, = 1000 BTU BTU. El signo negativo denota que Q2 sale del sistema.
4 Sin embargo, desde el punto de vista de la fuente fria
Y Q2 es positivo puesto que llega a la misma. En otras pa-
:«jial?_uina - W=0,-0; labras, es:
ernuca o
s, = L 58 40 BTV
0s=? T, 560 °R
y Se puede obtener el mismo resultado aplicando la
Fuente FRIA a 100 °F ecuacion (5-8).

La variacion de entropia total del proceso es cero, lo
que no ha de sorprender puesto que el proceso se supone reversible.

Ejemplo 5.2 Calculo de la variacion de entropia de una evolucidn reversible.

Tenemos 1 Kg de aire en el estado i a Pi = 1 ata y ti = Q °C, ocupando un volumen vi = 0.773 m /Kg, que
pasa al estado fa Pr=1.34 ata, t =200 °Cyvi=1m /I%g. Evaluar la variacién de entropia asumiendo un
comportamiento ideal y reversible.

Datos

Kcal Cv=0171 Kcal

Kg°C Kg°C

Cp=0.24
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Solucién
a) Hemos demostrado que para una evolucion reversible es:
f
0
S s=, W
P T
b v f Esto es independiente del camino. No sabemos ni nos interesa cual
es la evolucion, ya que lo Unico que necesitamos conocer son los
w s estados inicial y final. Podemos por lo tanto elegir el camino que
' 7 . .
L mas nos convenga. Nos resulta cémodo elegir el camino I-11.
—_— ]
i a Sf Si = Sa Si =+ Sf Sa

Ta T
S. S =mCphn =y s, SaszvInT—f®

i a

T
® Sy Si:meIn;erCvln_f *)
Por otra parte, de la EGI:
PaVa RTf Pa RTf Pa
PaVaZRTa Ta= Va=V — a = = -
® y f 2 ® RP, fPf
P. T P T. Tt P,
To=T - ®—=— y —=—

Pf Ta Pa Ti - T_IE
Por ello, reemplazando en (*):

Kcal Kcal
Sy SiszpIn“'TLPl\thvln Pr ikg-024 " 473 1 gkg 0471 % 1n13s-
lTi Pfj = Kg°C |Z7313%] Kg °C
Kcal

=0.24 - 0.2569 + 0.171- 0.2927 = 0.1117

°C
b) Si en vez de hacer el proceso mediante una evolucion isobéarica seguida de una is6cora (camino I-11)
elegimos seguir una evolucién isdcora seguida de una isobarica, el resultado no debe variar. Llamemos

I1I-1V a este camino. La variaciéon de entropia durante la evolucién sera igual a la variacién de entropia
de la evolucion isécora mas la variacion de entropia de la evolucion isobarica:

Sf Si = ASm + AS|v
Llamando b al punto final de la evolucion is6cora tenemos:
T
AS||| —mCvlin _b
i
En cuanto a la evolucion isobarica, por la EGI:

Vv Vv T T v Vv
Por ello, la variacién de entropia de la evolucion isobarica es:
f
ASy =mR, I _mRrin Yt

-I.bT Vb

Al ser la 1l una evolucién a volumen constante, vb = Vi.

Entonces:
Kcal
1.087 14
T \'
S, s —mCvin -2 +mRIn " =1Kg- 0171 K@ |n 473 | 1xq. Kmol°C |y 1 _ 1196 K
T, Vo Kg°C 273 ,o_Ka 0.773 oC
Kmol
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Ejemplo 5.3 Calculo de las condiciones operativas de una maquina reversible.

Una maquina térmica reversible opera ciclicamente to-

1000 °K mando 1000 KJ de una fuente a 1000 °K, y realizando un
et \1°°° K trabajo de 400 KJ. También esta en contacto con otras
\ dos fuentes, cuyas temperaturas se conocen pero no la
— —_— s cantidad de calor intercambiado ni el sentido del flujo de
800 °K ———1 calor, segun se describe en el croquis.
e L 400 KJ Determinar:
/./’/ o a) magnitud y sentido de las interacciones con las
= w Nt otras dos fuentes.
l 400°K [ b) variaciones de entropia originadas.
Solucién
a) Considerando como sistema la maquina, por el Primer Principio se sabe que Qi1+ Q2+ Qs =400, es
decir, Q = W (pues se trata de una maquina ciclica). Como Q1 = 1000 KJ tenemos:
1000 KJ + Q2 + Q3 =400 KJ 1)
La maquina es reversible, luego por la ecuacion (5-7) tenemos:
g = 1000 + Q + 2 =0 2
T 1000 800 400
De las ecuaciones (1) y (2) tenemos, resolviendo el sistema: Q2 = —400 KJ y Q3 = -200 KJ. El signo
negativo nos indica que el sentido de flujo es hacia las fuentes, es decir, el calor sale del sistema.
b) Puesto que la maquina térmica funciona ciclicamente y en forma reversible, no genera entropia.

Todo el aumento de entropia se debe al intercambio de calor. La variacion de entropia del sistema
debida a las fuentes sera:

Y
Sj = k—\\
1T
Para la primera fuente: S; = P&N\ = @ =1 ﬁ
{T h 1000 °K
Para la segunda fuente: S, = P&N\ = ﬂ =05 ﬁ
{T ), 800 °K
Por Gltimo para la tercera fuente: S3 = PE\\ = E =05 E
{TJ; 400 °K

Para la totalidad del sistema, la variacion de entropia es la suma de las variaciones de entropia de
cada componente, de modoque: S;= S;+ S,+ S3= 1+405+05=0

Este resultado no nos debe extrafiar, puesto que se trata de una maquina ciclica reversible.

5.9.2 Entropia en procesos irreversibles

Sea un ciclo irreversible cualquiera. De forma totalmente analoga al caso de ciclos reversibles, lo descom-

P

ponemos en una enorme cantidad de pequefios ciclos
de Carnot, construidos con las mismas caracteristicas
gue antes.

Considerando un ciclo i cualquiera, tenemos que, por
ser un ciclo irreversible en el que existe transmision de
calor que se realiza irreversiblemente, su rendimiento
sera menor que el rendimiento del ciclo de Carnot rever-
sible. Identificando con el subindice “C” al ciclo de Car-
not y con el subindice “CI” al ciclo irreversible, tenemos:

v Nc > He
; T. T, M- Q Q ®T T, . QA Q
cC=—"7-" Cl =
Tl Ql 1 Tl Ql
Operando: 1 IZ>1 Q@ 2y QL @l Qa2 Q< Q®
T, Q: T, Q. T, Q. Ty
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®Ax A o AQy , AQ g (5-13)
Ty T, . T

(Aqui debemos hacer nuevamente la observacion de que Q2 es negativo e integra la suma con su signo
propio). Extendiendo esto a la suma para todos los ciclos que integran el ciclo irreversible obtenemos:

n A
H[ ! ) H <0
i=1 Lo
Tomando limite de esta sumatoria para i tendiendo a infinito tenemos:

lim FQl ‘\ gP (5-14)

P Si en el ciclo anterior efectuamos una division del mismo en dos trayecto-
I Grreversibley  11@S que denominaremos 1y 11, entre los puntos extremos 1y 2, siendo la |
irreversible y la Il reversible, segun el croquis, tenemos:
1 Por la ecuacion anterior:
1
2 @—Q<0®@5Q_ (EN + Hglo
T T 1T+
IT (reversible)
9Q
14 th—\ +r(—|+81 S <0®

)

|
Como el camino 1l es reversible, por las razones ya explicadas anterior-

ot ?10Q)
mente es: =S, S
2 [ ® T
]
| T

)

® 00 < dS (para una evolucion reversible) (5-15)
T
En forma totalmente general plantearemos la siguiente relacion:
0
ds e 29 (5-16)
T
Donde rige el signo igual si la transformacién es reversible, y el signo mayor si no lo es. Esta relacion se

conoce tradicionalmente como la desigualdad de Clausius. En particular para sistemas adiabaticamente ais-
lados, por ser 6Q = 0 la relacién anterior se escribe:

(5-17)
5.95 opja e irrever&ibilidad. ia dessistemas aislados
el relacion que existe entre |2 i '—.l';' grado de irreversibilidad del sistema. Para ello resulta
mas sencillo estudiar sistemas alslados. Como yafiemos afirmado anteriormente, la condicion necesaria y
suficistite Bara qus TR sistemar expetiments tiha:evolucion espontanea es que se encuentre en desequili-

brio. Un sistema en equilibrio | jamas evoluciona espontaneamente en ningln sentido. El grado de irreversibi-
lidad que tenga la evolucion depende de la magnitud del desequilibrio, es decir, de que la diferencia en la
magnitud de la variable que impulsa la evolucion sea mayor o menor. Si esta diferencia se hace tender a
cero el grado de irreversibilidad tiende también a cero. En otras palabras, cuando la diferencia en la magni-
tud de la variable que impulsa la evolucion es cero, el proceso es reversible. Veamos algunos ejemplos.

a)_Transferencia de calor
Analicemos primero el proceso como flujo de calor espontaneo e irreversible. Sea una envoltura adiabatica




que encierra a dos cuerpos en el vacio a dos temperaturas distintas T1 y Tz, siendo T1 > Ta.
Existe en un instante un flujo de calor 6Q desde el cuerpo 1 hacia el cuerpo 2.
La variacion de entropia del cuerpo 1 es:

0
ds; = o0
T
La variacion de entropia del cuerpo 2 es: dS, = 90
IE

La variacion de entropia del sistema es la suma de las variaciones de entropia de cada uno de los cuerpos,
puesto que el sistema sélo contiene a ambos cuerpos, es decir;
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050 =05 +0%, —oQlk L 1) ToQl- |
{T, T J

T

= 0, +dS; = dQl| =0 =0Ql_, |
T i J

2

dSgt >0 porque T, >T, y Q>0
Ademas por ser las temperaturas absolutas son ambas positivas.
Ahora analicemos lo que sucede cuando el proceso se hace reversible. Para ello es necesario que el inter-
cambio de calor sea impulsado por un gradiente infinitesimal de temperatura. Por lo tanto, obtendremos la
variacion de entropia calculando la misma expresion anterior cuando ambas temperaturas difieren en una
cantidad diferencial. Es decir, si:

T, T,=dT ®T,=T, dT

La variacion de entropia del cuerpo 1 es: dS; = 90
T
La variacion de entropia del cuerpo 2 es: dS, = oQ
T, dT
Por lo tanto: dSg L1 1 dT) ) (Tl T, dT |
{ T, dr T



LT Ty+dT)ldT)
En consecuencia la variacion de entropia del proceso reversible sera:

I

dT 10

Esto es muy importante. Nos ensefia que la variacion de entropia se puede usar para medir el grado de
irreversibilidad, ya que cuanto mayor sea este mayor sera el aumento de entropia que tiene el proceso.

b) Mezcla de gases

Supongamos tener un recipiente dividido por un tabique en dos recintos. El recipiente esta aislado, y en una
de las dos divisiones tengo nitrégeno a una cierta presion y temperatura, mientras la otra contiene oxigeno
en las mismas condiciones. En un momento se elimina la separacion y las moléculas de nitrégeno y oxige-
no empiezan a mezclarse por difusién. Es un proceso espontaneo inducido por el movimiento browniano

(esto es, al azar) de las moléculas, y por lo tanto irreversible. Por lo tanto es dSgst > 0.

¢ Es remotamente concebible que las moléculas se reagrupen en forma espontanea en dos clases, es decir,
inviertan su tendencia a mezclarse?. Si, es imaginable que en un momento dado coincidan todas las molé-
culas de oxigeno en dirigirse hacia la izquierda y todas las de nitrdgeno tomen en ese mismo instante hacia
la derecha. La probabilidad de que esto ocurra es, no obstante, no nula pero muy pequefia. Para dar una
idea de magnitud, si tenemos un mol de gas, la probabilidad de que en un instante todas las moléculas se
agrupen espontaneamente en la mitad derecha del recinto es:

P — 1 23

=

Esto por supuesto no implica certidumbre. Cuando hablamos de probabilidades es imposible hablar de cer-
tidumbre, ya que ambos conceptos sgr?sanlﬁgﬂﬁribé)é.x) H‘era podemos afgmar que cuando se manejan gran-
des numeros la probabilidad tiende a convertirse en ¢ rldumbkedd medida gue la cantidad crece. Por ejem-
plo, si se lanza una moneda la probabilidad de sacar cara o cruz es de 50% en cada lanzamiento. Si hago
pocos lanzamientos, se puede dar una serie de caras o cruces seguidas. Un observador casual, ignorante
de las leyes matematicas que gobiernan estos fenédmenos, podria deducir que la moneda cae siempre cara,
pero en el largo plazo las series de caras y cruces se equilibran mutuamente.
Esta afirmacion tiene una soélida base en la observacion experimental. Si tenemos dudas, son incontables
las personas que pueden atestiguar que la probabilidad pequefiisima de que las moléculas de aire se agru-
pen espontaneamente en una mitad de una habitacion es casi una certeza. Nadie ha muerto asfixiado por-
que el aire de un cuarto se haya acumulado en una parte del mismo.

c¢) Entropia y desorden

Examinando los procesos espontaneos (y en consecuencia, irreversibles) observamos que en todos ellos
hay presente un estado ordenado previo al proceso, que se ve acompafado por un aumento del desorden.
Entendemos por “orden” la condicién en la que resulta mas facil distinguir una estructura diferenciada; por
ejemplo cuando tenemos un mazo de cartas en el que las cartas superiores tienen menor valor que las infe-
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riores decimos que esta “ordenado”, y si no es posible distinguir ninguna pauta (sea por simple observacion
o0 aplicando pruebas estadisticas) decimos que hay “desorden”.

En el caso de la transferencia de calor tenemos una distribucion de temperaturas previas al flujo de calor
que se caracteriza por su desigualdad, es decir, hay puntos o zonas en las que la temperatura es mayor, y
hay otros puntos o zonas en las que es menor. La temperatura disminuye en las zonas mas calientes a me-
dida que progresa la transferencia, y aumenta en las zonas mas frias hasta culminar en un estado de igual-
dad absoluta de temperaturas. En el momento en que cesa el flujo de energia ha finalizado la transferencia
de calor. Aumenta la igualdad y disminuye el orden, o aumenta el desorden. En estas circunstancias se tie-
nen las mismas temperaturas en todo el sistema. Es decir, el proceso se inicia como consecuencia de una
diferencia de potencial (distinto nivel energético en distintas zonas) y termina con un sistema equipotencial
en todas sus zonas, donde la energia se reparte uniformemente. En otras palabras, se progresa desde el
orden hacia el desorden. Este proceso transcurre en el tiempo, de modo que la entropia (que de alguna
manera mide el desorden) aumenta con el tiempo.

El proceso de difusiéon también ocurre con transicion desde un estado de orden (moléculas de una clase en
un lado, moléculas de otra clase en el otro) hacia uno de desorden (moléculas de ambas clases en ambos
lados).

En una reaccion quimica (por ejemplo la combustiéon) ocurre lo mismo. Moléculas de distintas clases se
combinan en forma irreversible desde niveles de alto contenido de energia dando productos de menor con-
tenido de energia, a menudo con liberacién de energia de enlace que se disipa irreversiblemente. En este
caso la energia tiende a repartirse uniformemente. Las reacciones nucleares siguen un esquema anélogo.
En todos los casos en que un sistema experimenta una evolucion irreversible, se verifica que pasa de un
estado ordenado a otro mas desordenado, que se caracteriza por una mayor uniformidad.

Todos estos procesos ocurren con aumento de entropia, que podemos conectar con el aumento del grado
de desorden, y con la disminucién de la disponibilidad de la energia. Ya hemos comentado este concepto.
Ver el Apéndice al final del capitulo 3 donde se relaciona el aumento de entropia con el de desorden.

Con esto queremos decir lo siguiente. Cuando hay un proceso irreversible como por ejemplo el flujo de ca-
lor, una vez que este ha finalizado y se igualan las temperaturas ha desaparecido la capacidad de realizar
trabajo mecanico a partir de la energia porque, como ya explicamos anteriormente, este solo es posible
cuando hay flujo de energia entre dos fuentes a distinto potencial. Aunque la energia sigue siendo la misma
porgue no se ha destruido, lo que si se ha destruido es su capacidad de realizar trabajo, ahora es inutiliza-
ble.

d)_Entropia del universo
Supongamos tener un sistema en el que ocurre un proceso reversible. Para el sistema, por lo tanto:
ASsist > 0.
Dijimos antes que en el medio ambiente siempre ocurren procesos irreversibles, esto es inevitable. Por lo
tanto: Smedio ambiente > 0.

Sumando ambas inecuaciones: Ssist +  Smedio ambiente > O -

El conjunto formado por el sistema y el medio ambiente constituye el universo, porque el medio ambiente es
todo lo externo al sistema. El universo es por definicion todo lo que existe, por lo tanto es un sistema aisla-
do porque no puede existir nada fuera del mismo, en consecuencia:

ASuniverso > 0 (5'18)

El aumento de entropia del universo a menudo se llama generacion de entropia. Volveremos sobre esto
mas adelante en el apartado 5.13.

Por regla general, los procesos irreversibles se suelen clasificar en tres categorias.

1. Procesos que presentan irreversibilidad mecanica.

2. Procesos que presentan irreversibilidad térmica.

3. Procesos que presentan irreversibilidad quimica.
Procesos que presentan irreversibilidad mecénica
Los procesos de la primera clase se caracterizan porque experimentan transformaciones de naturaleza me-
canica pura. Se pueden dividir en dos tipos segun que la causa de la irreversibilidad sea externa o interna.
Los que tienen irreversibilidad mecénica externa convierten trabajo mecanico en calor, sonido o vibracion.
Esta energia puede quedar en el sistema o disiparse hacia el medio, generalmente esto Ultimo. Resulta im-
posible retraer al sistema a su condicién original en forma reversible. Ejemplos de este tipo de procesos
son: la agitacion de un fluido, la detencién de un liquido en rotacion, la deformacién inelastica de un sdélido,
el paso de electricidad a través de cualquier medio y el fendmeno de histéresis magnética.
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Los procesos que tienen irreversibilidad mecanica interna convierten energia interna en trabajo mecanico
en forma irreversible o la disipan en forma irreversible. Ejemplos de este tipo de procesos son: un gas ideal
gue se expande en el vacio, un gas que experimenta una expansion estrangulada, el chasquido de un latigo
0 una cuerda tensa o de un alambre estirado que se corta, y la rotura de una pelicula de liquido.

Procesos que presentan irreversibilidad térmica

Los procesos que presentan irreversibilidad térmica son aquellos que involucran intercambio de calor con
gradientes finitos de temperatura. Ya sea que el sistema experimente cambios en su temperatura como
consecuencia del proceso o0 que ésta permanezca invariable, todos los procesos que involucran intercambio
de calor son irreversibles.

Procesos que presentan irreversibilidad quimica

Son aquellos en los que el sistema experimenta un cambio de composicién aunque no haya reacciéon qui-
mica. Por supuesto, también involucran los sistemas que experimentan una reaccion quimica. Son ejemplos
de procesos con irreversibilidad quimica la difusion mutua de dos fluidos distintos (ver b, mezcla de gases
mas arriba), la mezcla de dos liquidos distintos, la solidificacién de un liquido sobre enfriado, la condensa-
cién de un vapor sobresaturado, la cristalizacion de un sélido en una solucién sobresaturada, la disolucion
de un sélido en un solvente, la 6smosis y todas las reacciones quimicas.

El hecho de que el Segundo Principio de la Termodindmica se ocupe de los procesos irreversibles, que
siempre progresan en el sentido del aumento de entropia del universo y casi siempre en el sentido del au-
mento de su propio nivel de entropia, nos proporciona la principal justificacion de la necesidad del Segundo
Principio. El Primer Principio no dice nada sobre el sentido de una evoluciéon. Se necesita pues el Segundo
Principio que establece un sentido de avance de las evoluciones reales, que siempre ocurren en forma irre-
versible, y con aumento de la entropia del universo.

5.10 Pérdida de capacidad de realizar trabajo
La pérdida de capacidad de realizar trabajo de un sistema es una consecuencia directa del Segundo Princi-
pio de la Termodinamica. Se manifiesta cuando el sistema sufre una evolucion irreversible, y se mide por el
aumento de entropia del sistema. De esto se deducen las siguiente conclusiones.

1. La pérdida de capacidad de realizar trabajo de un sistema es cero si la evoluciéon que experimenta

el sistema es reversible.
2. Lapérdida de capacidad de realizar trabajo de un sistema que experimenta una evolucién irreversi-
ble se debe al aumento de entropia del sistema.

La pérdida de capacidad de realizar trabajo de un proceso se denomina degradacion de la energia y ocurre
cuando el proceso sufre una evolucién irreversible. De esto se deduce que cuando la evolucion es reversi-
ble el trabajo realizado por el sistema es el maximo posible.
Este valor depende en cada caso del sistema y del tipo de evolucién que experimenta. Por ejemplo, si el
sistema no realiza trabajo sino que lo consume, como en el caso de un compresor, lo que nos interesa es el
trabajo minimo consumido. En el caso del intercambio de calor, donde no se produce ni se consume traba-
jo, interesa la capacidad potencial de producir trabajo del calor intercambiado.
Para poder tener las condiciones de referencia normalizadas en todas las distintas evoluciones posibles
que puede experimentar un sistema, siempre tomaremos el trabajo méximo con respecto a las condiciones
ambientes. Esto parece bastante razonable, puesto que sea cual fuere el sistema y sin importar en qué
condiciones se encuentra o con qué condiciones se producen sus interacciones, en definitiva el sistema
siempre estara en un medio ambiente cuyas condiciones son conocidas, de modo que resulta mas facil to-
mar como referencia el medio ambiente. Supongamos tener una turbina. La turbina descarga vapor en el
condensador de vapor, pero este a su vez toma agua del medio ambiente, de modo que en definitiva el in-
tercambio de calor se hace con el medio ambiente por intermedio del condensador.
La pérdida de capacidad de realizar trabajo se puede evaluar con la siguiente ecuacion.

Ww=To S (5-19)

Esta se conoce como ecuacion de Gouy-Stodola, en honor del fisico suizo M. Gouy que la propuso en 1889
y del ingeniero checo Stodola que la us6 posteriormente en la practica. El significado de los simbolos usa-
dos es: Wn = trabajo no utilizable o pérdida de capacidad de realizar trabajo; To = temperatura del medio;
S = aumento de entropia del sistema.

Como la capacidad de realizar trabajo es maxima cuando la evolucién es reversible (no hay aumento de en-
tropia del sistema) es facil medir el trabajo maximo que puede hacer un sistema contra el medio ambiente
cuando es capaz de realizar trabajo, o minimo cuando lo consume. Analicemos unos cuantos casos senci-
llos.

Ejemplo 5.4 Céalculo de la pérdida de capacidad de realizar trabajo de un cuerpo muy caliente.
Un molde de acero cuyo calor especifico es Cp = 0.12 BTU/(Lb °F) y pesa 75 Lb se templa en aceite, en-
friandose bruscamente desde su temperatura original de 800 °F. La masa de aceite que se encuentra a
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temperatura atmosférica (70 °F) es de 300 Lb y su calor especifico es Cp = 0.6 BTU/(Lb °F). ¢ Cuél es el
cambio de entropia del molde, del aceite y del conjunto?. ¢ Cudl es la pérdida de capacidad de realizar tra-
bajo de la energia térmica que intercambia con el medio?.

Solucién

Puesto que no sabemos cuanto vale la temperatura final del sistema, hay que calcularla mediante un balan-
ce de energia. Seat dicha temperatura; el calor entregado por el molde al aceite es: Q = 75-0.12(800 —t)
Como este calor es absorbido por el aceite, es: 75-0.12(800 —t) = 300-0.6(t — 70).

75-0.12-800+300-0.6-70

4t =
300-0.6+75-0.12
a) El cambio de entropia del molde se calcula de la ecuacién (5-12), asumiendo que es un proceso re-

=104.8 °F

versible:
oQ CpdT dT Ty 104.8 + 460 BTU
slz_l_—:m+ :me+—:meIn—:75-O.12-In—= 7.22
T T T : 800 + 460 °F
b) El cambio de entropia del aceite se calcula del mismo modo:
AS, =300 -0.6 In 104.8 + 460 =11.45 By
70 + 460 oF

c) El cambio de entropia del sistema es por supuesto la suma de ambos:
ASs = AS, + AS, —11.45 7.22 - 4.23 %

d) La pérdida de capacidad de realizar trabajo de la energia del sistema se puede calcular de la si-
guiente ecuacion referida a la temperatura del medio ambiente:

Wierd = T(ASS ): (70 + 460)4.23 = 2240 BTU

Esta energia ya no se puede usar para generar trabajo contra el medio porque se ha empleado en
calentar el aceite, modificar la estructura cristalina del molde (ese es justamente el objetivo del pro-
ceso de templado) y otros cambios irreversibles que ocurrieron durante el proceso.

En el caso de sistemas abiertos, el aumento de entropia del sistema S se calcula como sigue.
S= o8 S

corrientes corrientes
quesalen gueentran

5.10.1 Compresidn de gases

Supongamos tener un compresor. Sean Pi y Ps las presiones inicial y final. Sea To la temperatura del medio.
El trabajo minimo consumido seré el que requiere una evolucién isotérmica, como ya se dedujo en el apar-
tado 4.1.3 del capitulo 4.

P
Wiin = NRIT; In —

¥
Este valor corresponde a una evolucion isotérmica realizada a la temperatura de entrada al compresor. Es
el trabajo minimo que se debe gastar para comprimir n moles del gas desde la presién inicial Pi hasta la fi-
nal P+ mediante una evolucién reversible isotérmica en forma isentrépica. En una evolucién real el compre-
sor no es isentropico sino politropico. De hecho, no existe ninguna evolucion isotérmica isentropica, eso es
imposible. Siempre hay un aumento de entropia S del gas o vapor que se comprime, y la pérdida de capa-
cidad de realizar trabajo es de acuerdo a la ecuacion de Gouy-Stodola:

AW,, =T, AS

En consecuencia, el trabajo requerido por el compresor en condiciones reales (irreversibles) es la suma de
ambos términos.

Wiea = NRIT; In E-FTO S
¥
¢, Qué conclusiones préacticas podemos extraer de esto?. De la Ultima ecuacién deducimos que el trabajo
consumido por el compresor aumenta proporcionalmente a la relacién de compresion P#/Pi. También au-
menta con el aumento de entropia, y es minimo cuando la evolucion es isotérmica. Por lo tanto nos convie-
ne tratar de acercarnos lo mas posible a la evolucion isotérmica. Ya habiamos llegado a esta misma con-
clusion en el apartado 4.2.4 del capitulo 4, donde se estudié la compresién en varias etapas. Ahora la con-
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firmamos desde otro punto de vista. En cuanto a la variacion de entropia, como se trata de un proceso de
flujo se debe calcular como la diferencia entre la entropia del gas en las condiciones de salida menos la en-
tropia en las condiciones de entrada, como ya explicamos.

5.10.2Intercambio de calor
El trabajo maximo que puede realizar un sistema que experimenta intercambio de calor reversiblemente se
puede deducir a partir del ciclo de Carnot, que es un ciclo reversible por definicién. Supongamos una ma-
quina de Carnot que opera entre las temperaturas extremas T y To, siendo To la temperatura del medio am-
biente. Produce un trabajo Wmax intercambiando calor Q con la fuente célida. El rendimiento del ciclo es:
. T T
Wi T TO®Wméx=Q 0
Q T T

En cuanto a la pérdida de capacidad de realizar trabajo se puede obtener de la ecuacién de Gouy-Stodola.
Ya hemos obtenido en el apartado 5.9.3 la variacion de entropia de un sistema que experimenta intercam-
bio de calor entre dos temperaturas T1 y T2 donde T:1 simbolizaba a la mayor temperatura y T2 simbolizaba a
la menor. En este caso T1 es Ty Tz es To, de modo que obtenemos:

AS :QHl 1]

(5-20)

{ T, T
Por lo tanto, aplicando la ecuacion de Gouy-Stodola obtenemos la pérdida de capacidad de realizar trabajo:

AW,, = 19 AS = mj% 1
{To T
Si el intercambio de calor se produce entre dos fuentes a temperaturas Tty Tc donde Tt es la temperatura de
la fuente fria y Tc es la temperatura de la fuente calida la pérdida de capacidad de realizar trabajo es:
AW, =T, AS =T, @t L L
J Tf c
Tc Tf T Q AT
—_T,
T.Ts T, Ts
Esta ecuacion tiene una gran utilidad practica porque nos indica que cuanto mayor sea la diferencia de
temperaturas AT tanto mayor serda la pérdida de capacidad de realizar trabajo de esa energia. Es decir, la
“degradacion” de la energia aumenta con la diferencia de temperaturas. En la practica, la mayor diferencia
de temperaturas siempre se da en el intercambio de calor entre llamas y fluidos. Esto significa que la pérdi-
da de capacidad de realizar trabajo de la energia que se transfiere en calderas y hornos de alta temperatura
es muchisimo mayor que si se hiciese la misma transferencia con menor diferencia de temperatura.

AWy, =To Q (5-21)

Ejemplo 5.5 Célculo de la pérdida de capacidad de realizar trabajo de un horno.

Para tener una idea de la magnitud de la pérdida de capacidad de realizar trabajo que genera la irreversibi-
lidad del intercambio de calor en un horno, supongamos que tenemos un fluido que entra a la temperatura
atmosférica de 27 °C a un horno cuya temperatura de llama es 2500 °C.

Solucién

De la ecuacion anterior tenemos

T T T T 2773 300
AWy =T Q 0 ®AW"“ =To——2 =30022 2" —0.89

T To Q T To 2773 - 300
Esto significa en términos relativos que practicamente el 90% de la energia que se intercambia como calor
pierde capacidad de producir trabajo debido a la irreversibilidad del proceso. Es una proporcion enorme.

5.10.3 Mezcla irreversible de fluidos

Los fluidos que se mezclan irreversiblemente pierden capacidad de realizar trabajo porque todos los fené-
menos irreversibles ocurren con aumento de entropia. Se puede demostrar que la pérdida de capacidad de
realizar trabajo en la mezcla irreversible de fluidos viene dada por la siguiente expresion.

AWnu = nR2T0 [X1 In (X1 )+ Xo In é(z )] (5-22)

x1 es la fraccion molar del fluido 1 en la mezcla y x2 es la fraccion molar del fluido 2 en la mezcla que resulta.
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Ejemplo 5.6 Célculo de la pérdida de capacidad de realizar trabajo de una mezcla.

En una unidad de reforma de nafta se deben mezclar 2800 moles de alimentacion con 6000 moles de vapor
de agua. Ambas corrientes se encuentran a 1200 °R. Encontrar el trabajo no utilizable o pérdida de capaci-
dad de realizar trabajo producida por la mezcla.

Solucién

De la ecuacion (5-22) tenemos:

Wo, = NRITo[X In(xq )+ %, In(x, )]= 2 - 1200 2800 - Inf( L@\IH 6000 - Inhrﬂow -
! /8800 ) /8800 )|

=13000 BTY E 3900 KW
hora

5.10.4 Ciclos frigorificos

Los ciclos frigorificos se pueden analizar por comparacion con el ciclo reversible de Carnot operando como
maquina frigorifica. En este caso, la temperatura T de la fuente fria es menor que la temperatura To del me-
dio ambiente. El rendimiento del ciclo de Carnot es:

Wmin TO T TO T
= = ® Wmin =
Q T 0

El trabajo minimo requerido es entonces una fraccion del calor extraido. No es dificil ver que Wmin €s menor
que Q. Como conclusiéon deducimos que cuanto mayor sea la diferencia (To — T) tanto mayor sera el trabajo
requerido para producir el efecto frigorifico. Esto tiene sentido, porque cuanto mas baja sea la temperatura
de la camara fria tanto mas costosa debe ser la operacién de la maquina frigorifica. Pero ademas hay un in-
tercambio de calor, necesario para sacar el calor de la camara fria. La ecuacién (5-21) que rige la pérdida
de capacidad de realizar trabajo debido a la irreversibilidad del intercambio de calor nos ensefia que esta
crece con la diferencia (To— T) lo que eleva mucho mas aun el costo de esta operacion. La refrigeracion es
una de las operaciones mas costosas en la practica.

(5-23)

5.10.5 Destilacion

La operacion de destilacion es en esencia una operacién de separacion combinada con una de intercambio
de calor. En tal sentido la separacion se puede considerar la operacion inversa de la mezcla. Tal como vi-
mos en el apartado 5.10.3 la ecuacion (5-22) permite calcular la pérdida de capacidad de realizar trabajo de
la mezcla. El trabajo minimo requerido por el intercambio de calor es simplemente la diferencia de capaci-
dad de realizar trabajo del calor suministrado al hervidor menos la capacidad de realizar trabajo del calor
extraido en el condensador. Si Q’ representa el calor intercambiado por mol de mezcla separada y To es la
temperatura del medio ambiente tenemos:

Wmin = Q2T0 ‘L 1 4 -‘ (5-24)
]Tcondensador | hervidor J
El rendimiento del sistema de destilacion se obtiene dividiendo la pérdida de capacidad de realizar trabajo

que se produce en la separacion Sor el trabajo minimo requerido en el intercambio de calor.

) NRITo [, IN(Xy )+ X; Inx; )] (o-25)

1
QT | 1 J

I hervidor

DTcondensador

Ejemplo 5.7 Calculo del rendimiento de una destilacién.

Calcular el rendimiento de la separacion por destilacién en un sistema donde las fracciones molares del
componente 1 son: a) 0.5, b) 0.1 y ¢) 0.01. Se sabe que el rendimiento para el caso a) es 0.67.
Solucién

Puestoque: X; + % =1® X, =1 X;
Tomando la ecuacién (5-25) tenemos:

NRIT, X4 In(x X5 In(x NRIT, X4 In(X 1 x)In(1 x
o TRTapuinGu)einge)]  mRTofuinGa)e( xyn %)) oo
KJ-/IO\L 1 1 Q./I0|t 1 1
:Tcondensador Thervidor J :Tcondensador Thervidor J
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QT — % L
o A X, In(x )+ (1 % )in(L x;) _ 0.5In(0.5)+0.5In(0.5) L oaas
NRITo 0.67 0.67 '
X In(x )+ (1 x)In(1 x 0.1In(0.1)+ 0.9In(0.9
Por lo tanto para el caso b): 5 = - (l) ( 1) ( 1) = ( ) ( ): 0.31

1.0345 1.0345
Xy In(x )+ (1 % )in(L x,) _ 0.01In(0.01)+ 0.991n(0.99)

Y para el caso ¢): 5 = =0.05

1.0345 1.0345

¢, Qué conclusiones practicas podemos extraer del ejemplo que acabamos de ver? La conclusion mas im-
portante es el hecho de que el rendimiento de la destilacion depende de las concentraciones de los compo-
nentes y de la diferencia de temperaturas extremas, es decir, temperaturas del condensador y del hervidor.
Analizando los resultados del ejemplo notamos que el rendimiento para una mezcla equimolecular es bas-
tante bueno pero decae rapidamente, siendo cada vez menor a medida que la proporcién de uno de los
componentes se hace mayor que la otra. Esto nos indica que separar por destilacion una mezcla en la que
un componente se encuentra presente en muy poca cantidad es muy caro porgue el rendimiento es bajo. O
dicho en otras palabras la purificacién de una sustancia para eliminar vestigios de otra es muy cara.

Es interesante notar que la pérdida de capacidad de realizar trabajo de todas las operaciones de separa-
cién viene dada por la ecuacion (5-22). Por ejemplo es la misma para una destilacién que para una cristali-
zacion fraccionada. Entonces surge naturalmente la pregunta siguiente. ¢Porqué es tan comuin encontrar
operaciones de destilacién y tan raro encontrar operaciones de cristalizacion fraccionada?. Otra pregunta
corta con respuesta larga y complicada. En primer lugar debemos distinguir entre la cristalizacion desde
una solucién vy la cristalizacion por enfriamiento de un sélido fundido. La primera aprovecha las distintas so-
lubilidades de dos sustancias distintas en el mismo solvente y la segunda utiliza los diferentes puntos de fu-
sion de sustancias distintas. La causa por la que no se ven muy a menudo operaciones de cristalizaciéon
desde una solucién es que no es facil encontrar un solvente que se pueda obtener con la suficiente pureza
como para no introducir sustancias extrafias y al mismo tiempo sea barato. El Gnico que cumple las dos
condiciones es el agua, pero entonces hay infinidad de sustancias que no son solubles en agua. En cuanto
a la cristalizacién por fusién el problema es la diferencia entre las temperaturas de solidificacion y de fusién,
que crea zonas de superposiciéon en las que no hay una buena separacion. Ademas, muchas sustancias
forman mezclas eutécticas. Las mezclas eutécticas son muy dificiles de separar.

5.10.6_Fluidos contenidos en reservorios a presion
En este caso nos interesa estimar la energia disponible acumulada en un reservorio que contiene un fluido
a presion. Si el fluido es s6lo un liquido, sin absolutamente nada de gas, por lo general no resulta técnica-
mente razonable someterlo a presion elevada porque seria econdmicamente irracional debido al elevado
costo del recipiente. Para soportar la energia elastica almacenada en el liquido, que es practicamente in-
compresible, este deberia ser muy robusto. En consecuencia, salvo en casos muy excepcionales este valor
serd muy pequefio para los liquidos. Cuando se debe almacenar energia en un sistema accionado por li-
quidos, como sucede en los circuitos hidraulicos, se usa un recipiente que contiene gas, a menudo separa-
do del liquido por una membrana elastica para que no se disuelva en el liquido, de modo que el fluido que
acumula energia elastica no es el liquido sino el gas. Por lo tanto analizaremos solamente el caso de un
gas. Suponiendo comportamiento ideal, el trabajo maximo que puede producir un gas contenido en un reci-
piente a una presion P2 contra la presion atmosférica P1 se puede calcular asumiendo que éste sufre una
expansion adiabatica reversible, es decir isentrépica. Como la energia liberada sera igual a la consumida en
la compresién, podemos usar la ecuacion (4-70°) deducida en el apartado 4.1.4 del capitulo 4.
l 2]

W = PVa 1 P ,

m;;x—y—IlL I'Pr (4-10)

Esta ecuacion proporciona el trabajo tedrico maximo obtenible por expansiéon adiabatica reversible del gas
desde la presion inicial P2 hasta la final P1 que puede ser la presién atmosférica o cualquier valor hasta el
cual se expande el gas.

Un reservorio a presiéon constituye un riesgo potencial por la posibilidad de liberacion subita de la energia
contenida, por ejemplo si se produce la rotura del recipiente. Si el valor calculado mediante le ecuacion (4-
10’) excede a 2 KJ (o su equivalente en capacidad explosiva, que es 4.6 gramos de TNT) se deben tomar
precauciones de seguridad. Estas incluyen pero no agotan las siguientes medidas: instalacion de véalvulas
de alivio de presion y discos de ruptura, de sefales de peligro y restricciones al paso y al transito de vehicu-
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los que puedan impactar y dafar al recipiente. Las hormas ASME requieren que todo recipiente sometido a
una presion manomeétrica superior a 15 psig debe tener instalada al menos una valvula de alivio y seguri-
dad. Las calderas estan sometidas a un conjunto de reglas especiales, mucho mas rigurosas.

5.10.7_Motores térmicos

Se denomina motores a las maquinas que pueden producir trabajo mecanico. Esta denominacién incluye
entonces a cualquier maquina capaz de producir trabajo mecanico independientemente de su principio de
funcionamiento, es decir que no hace distincién entre sistemas que operan con combustibles quimicos, nu-
cleares, o cualquier otra fuente de energia: eléctrica, magnética, o incluso muscular. No obstante, en un
sentido mas restringido se suele aplicar el término motor térmico a los motores que operan tomando ener-
gia térmica de una fuente a temperatura mayor que la ambiente. En este sentido, podemos distinguir dos ti-
pos de motor térmico: los que operan por combustién externa y los que funcionan por combustién interna.
Los motores de combustion externa tienen contacto con la fuente que esta ubicada en un espacio separado
del motor por medio de un elemento conductor del calor. Por ejemplo una caldera que produce vapor de
agua para mover un motor de émbolo, como sucede en las locomotoras a vapor, toma energia térmica del
horno de la caldera a través de la pared de los tubos. Ese vapor se conduce al motor y alli produce trabajo
mecanico de modo que es un motor de combustion externa. El motor de gasolina en cambio es un motor de
combustion interna porque la combustion se produce en el interior del pistén que produce trabajo mecanico.
El trabajo méximo que puede realizar un motor térmico se deduce a partir del ciclo de Carnot, que es un ci-
clo reversible que puede operar como motor 0 como maquina frigorifica. Si una maquina de Carnot opera
como motor entre las temperaturas extremas T y To, siendo To la temperatura del medio ambiente, produce
un trabajo Wmax. Sabemos que cualquier motor real tendra un rendimiento menor, de modo que produce un
trabajo también menor para la misma cantidad de calor consumido Q. De la ecuacion (5-20) se deduce:

Wméx = Q H
T

En esta ecuacion la temperatura T representa la temperatura de la fuente célida. De la misma relacién se
deduce que puesto que To permanece constante, para la misma cantidad de calor consumido Q el trabajo
maximo depende del valor de T.

Supongamos que comparamos dos motores, digamos uno de nafta y uno de otra clase que alcanza una
temperatura mayor en la combustién. Ambos consumen la misma cantidad de combustible, y por lo tanto la
misma cantidad de calor Q. De la relacién anterior se deduce que el motor que alcanza mayor temperatura
en la combustiéon produce mayor cantidad de trabajo mecanico para igual consumo de combustible, o lo que
es lo mismo, tiene mayor rendimiento. Aunque no usan el mismo combustible, es el caso del motor de ga-
soil (ciclo Diesel) y del motor a nafta (ciclo Otto) donde el Diesel alcanza temperaturas mayores. Por esta
razon se lo usa en los servicios mas exigentes, que requieren una mayor eficiencia: camiones, locomotoras,
barcos y otros servicios pesados. La obtencion de mayores temperaturas maximas esta directamente rela-
cionada con la relacion de compresion, es decir el cociente de presion maxima sobre presién minima. En el
ciclo Diesel la relacién de compresion es mucho mayor que en el Otto.

5.11 Ecuacién unificada del Primero y Segundo Principios
Ya hemos visto que para cualquier sistema se verifica:

ISR
ds e éTQ ® TdS €60 (Segundo pr|nC|p|o) | ®

Pero 0Q = dU + oW (Primer principio)”

Desglosando ™W en trabajo de expansion y trabajo distinto del de expansién tenemos:
TdS ¢ dU + 6W, +0W, @ TdS g¢dU + PdV +6W, o también

TdS ¢dH  VdP + oW,

TdS gdU + oW

-'I;%SS %%L|—J| + \F;g\F{ Ig\/v\\/f }J Ecuacién unificada de Primer y Segundo Principios (5-26)

En particular, si no hay trabajo distinto del de expansién:
TdS €dU + PdV

TdSedH VdP
Asumiendo condicién de gas ideal y evolucion reversible:
)
V= ”F;;T p- ”5” yademas dU = nCvidT y dH = nCpldT
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TdS = nCvidT +nRIT O\'/_V —0 ®dS- ncsz'T_T R I
TdS =nCpldT nRIT dFP =0 ®dS= nCp ar nR d;
Dividiendo por el nimero de moles:
dsl = Cv) d_T + Rl d_V (5-27)
T \
ds! = Cpl a7 Rl dp (5-28)
— P
Integrando:
: dT dv
dsl=s Cv—+R (5-29)
psi=s si=y bV
, , dT dP
+ dsl=s, 1= +pC2 _I_-P— (5-30)
Para integrar las anteriores, recordemos que:
Cpl CV=R®Cv=Cpl R y Cpl=a+bT+cT *+dT ®
SiCp’ y Cv’ son constantes en un intervalo (T1, T2)(P1, P2) pequefio las dos anteriores se integran:
S §'=Cvlin =2 T2 +Rln V_2 (5-31)
1 1
s s'=Cplin E RIn & (5-32)
T, P

El aumento de entropia producido por un proceso de mezclado ideal se puede calcular a partir de las ecua-
ciones (5-31) y (5-32). Para ello es necesario deducir expresiones apropiadas que permitan calcular la en-
tropia del sistema antes y después de producirse la mezcla. Resulta evidente que la entropia de un sistema
en el que tiene lugar una mezcla ideal debe aumentar puesto que la mezcla es un proceso irreversible.
Imaginemos un sistema en el que

% vV, o v hay dos gases ideales en esta-
) : ) _Elimino el | . dos distintos caracterizados por
ul ll‘l"l' I, v,m tabigLie P T vuh s sus propiedades P-V-T, separa-
s m, 2 2m, m dos por un tabique removible. Se

quita el tabique. El sistema expe-
rimenta una transformacién en la que se igualan las condiciones P-V-T, y ademas se mezclan los gases.
Podemos representar el proceso por un croquis como el que vemos. La entropia del sistema después de la
mezcla se puede calcular como el producto de la masa por la entropia especifica (es decir, por unidad de
masa) del sistema. En cambio la entropia del sistema antes de la mezcla sera la suma de las entropias de
los dos compartimientos. Podemos expresar estas relaciones de la siguiente manera.
La entropia del sistema antes de la mezcla es:

C

M-S=M -S +M, -S, +My - Sg+  +Mc - Sc = m, -5,

i=1

Si diferenciamos esta expresion se obtiene:

m-ds=m; -ds, +m, - ds, + My - dS; + _+Mc - dsc = m -ds,
i=1
O, si se quiere expresar en una base molar:

n-dsl=n, -ds+n, -ds, 1+ N3 -dsz &+ +Nc -dse & n; - ds]

i=1
La variacion de entropia de un componente i serd, de acuerdo a la ecuacion (5-28) la siguiente.
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dT dP

ds; =Cpi — R = (5-33)
También se puede evaluar a partir de la ecuacion (5-27) de la siguiente forma.
ds =cv; TR, O\')’ (5-34)

Integrando estas ecuaciones obtenemos la variacion de entropia del sistema producida como consecuencia
de la mezcla. La eleccion depende por supuesto de los datos disponibles. Si tenemos o podemos calcular
con razonable exactitud el efecto de la mezcla sobre la temperatura y la presion usamos la primera, y si se
dispone de datos sobre el efecto de la mezcla sobre la temperatura y el volumen se usa la segunda.

Ejemplo 5.8 Célculo de los pardmetros de una mezcla de gases.

Analicemos un proceso de mezclado ideal, espontaneo y por lo tanto irreversible. Un mol de Oz a 30 psia (2
ata) y 60°F (16°C) esta en un recipiente que se conecta con otro que contiene 2 moles de Nz a 10 psia
(0.68 ata) y 100 °F (38 °C). Se comunican ambos recintos mediante una valvula y se mezclan los gases.
Determinar: a) temperatura y presion de equilibrio después de la mezcla; b) variacion de entropia de cada
gas y AS de la mezcla. Asumir que las condiciones son las mismas que en la experiencia de Joule-Kelvin.
Datos

Cp'o02=7.115 Cp’'Nn2=6.994 Cv'o2=5.02 Cv'Ne=4.97

Solucién

Debido a que el sistema est4 aislado AU = 0. Llamando T a la temperatura final de la mezcla tenemos:

AU = AU o2 + AU N2 = n02 CV02 (T T02 )-’r nN2 CVNZ (T TNZ): 0
=1- 5.02(T 60)+ 2. 4.97(T 100): O®T =865 °F

No conocemos el volumen del recinto, que es la suma de los volimenes de cada gas. Lo calculamos.
Nop RIT  1-1545 - 520 .3
Para el O, Vo, = = =186.2 pies
P 30-144

nve RIT  2.1545 . 560 .3
Para el N, Vno = = =1203 pies

P 10-144 i
Por lo tanto volumen del recinto = Vg, +Vy, =186.2 + 1203 = 1389.2 pies 3

NRT 3-1545. (460 + 86.6)

En consecuencia: P = = =12.7 psia
V 1389.2 - 144
La variacién de entropia para cada componente se obtiene de la ecuacion (5-34).
. . T, | V. 546 6 1389 2 BTU
Para el O, ASpz = Nop |L’V*’02 In 2\ Riin —25.02Th ——, 1987In - 4231
n Tl Vi 520 186.2 °R

ParaelN,  ASy, =2.497In 2368 1 97113892 _ 5, BTU

560 1203 °R

El aumento de entropia del sistema se obtiene de la suma de ambos AS:
BTU
°R
Nétese que el efecto del intercambio de calor es el que menos contribuye en este caso al aumento de en-

tropia debido a que las temperaturas no son tan diferentes. Hay una fuerte expansion irreversible del Oz
que estaba comprimido y esta es la mayor contribucién al aumento de entropia del sistema.

Assist = ASOZ + ASNZ =4.231+0.32 = 4551

¢, Qué conclusién podemos obtener de las ecuaciones (5-33) y (5-34)?. La primera es de la forma s = f(T,V) y

la segunda de la forma s = f(T,P). Recordemos de paso que ambas fueron deducidas asumiendo compor-
tamiento ideal. En una palabra, la entropia de un gas ideal es funcion de la temperatura y la presion o de la
temperatura y el volumen. Esta es una diferencia gigantesca con las propiedades entalpia y energia interna,
que para un gas ideal sélo dependen de la temperatura. Esto es muy importante, porque implica que la en-
tropia puede variar mucho con diferencias pequefias de temperatura o0 ain en evoluciones isotérmicas si
hay una gran variacion de presion.
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5.12 Diagramas entrépicos

Es posible medir la entropia de un sistema, puesto que la entropia es una propiedad de estado, pero los ra-
zonamientos y calculos involucrados son bastante complejos y no los expondremos aqui. En la mayoria de
los casos solo interesan las variaciones de entropia que experimenta un sistema, que son independientes
de los valores absolutos. Por eso las escalas de entropia de diagramas suelen establecerse asignando arbi-
trariamente el valor S = 0 a un estado de referencia, midiendo la variacion de entropia que experimenta el
sistema con respecto a dicho estado de referencia. De este modo se puede graficar la entropia en funcion
de otros parametros de estado. Existen dos diagramas entrépicos muy usados que son el T-Sy el H-S o de
Mollier. Si bien no es un diagrama entrépico, nos ocuparemos también del diagrama P-H, muy usado para
calculos de ingenieria. Siempre que sea posible, se debe recurrir a diagramas porque al estar basados en
mediciones experimentales son mas exactos que las estimaciones que, por mas elaboradas que sean,
siempre son solo estimaciones. Los diagramas no son tan exactos como las tablas de propiedades de las
cuales provienen pero tienen una virtud que las tablas no poseen: es mas facil ubicar los puntos que repre-
sentan los estados sucesivos por los que atraviesa el sistema durante las evoluciones que experimenta. Ya
hemos tratado algunos diagramas entrépicos en forma introductoria en el apartado 1.8.3 del capitulo 1.
Aqui nos ocupamos de esta cuestién con mas detalle.

5.12.1 Diagrama temperatura-entropia

> | TR A | | Vamos a examinar el dia-
NIAY K grama T-S. Todas las
WAV AN “ transformaciones se su-
{ A ponen ideales y reversi-
L/ e bles; esta simplificacion
; Ao\ e nos permite dar una ima-
s AN X gen cualitativa que coinci-
< VI b8 de a grandes rasgos bas-
s VA X s I, , tante bien con el aspecto
/ / BRA Y o\ . ,‘ real de la gréfica.
28 \ 4 | \ Recordemos que este
\/ |\ ' v diagrama ya ha sido trata-
| SO EN " do en el apartado 1.8.3.1
, | AN fiSa N del capitulo 1.
¢ \ \ En esta gréafica se aprecia
\ \ j A / la zona de coexistencia de
} . ‘ \ J W J fases con un aspecto de
seurzrio = N\ ' campana similar al que
! \ ofrece la curva de An-
\ 1\ f drews en el diagrama P-V.

/ Poimto criticos”

\ La curva de puntos de
\ [ burbuja delimita la zona

‘ \ [ % de liquido y la zona de co-
' existencia de fases. La
curva de puntos de rocio

! \\ tencia de fases de la zona

separa la zona de coexis-
! ‘ ’ de vapor.

Pasamos ahora a deducir
la forma de las distintas
curvas que se suelen en-
contrar en este diagrama.

a)_Evolucién a volumen constante.

oQ dT dT "oy dT

5Q=CVdT ®T=CVT®dS=CVT®+dS:+TO T
Suponiendo Cv constante, es:
S S():Cvlnl®ll=S S0 ® T:ToE (5-35)

To 0 To Cv
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Como la funcion exponencial tiene concavidad hacia arriba esta es la forma que tienen las curvas is6co-
ras fuera de la zona de coexistencia de fases. Dentro de ella, como coexisten vapor y liquido simulta-
neamente, la diferencia de los valores de Cv para ambos hace que las isécoras tengan una ligera conca-
vidad hacia abajo.
b) Evolucion a presién constante.
oQ dT dT ds— 'cpdT
0Q deT®_|_ CpT®dS Cp?®+ + T

To

Suponiendo Cp constante, es:

T T S S .
S S=Cpn—® | —= L® T=T, @ (5-36)
To 0 To Cp

En el interior de la zona de coexistencia de fases hay cambio de fase (paso de estado liquido a vapor y
viceversa) por lo que, segun se deduce de la regla de las fases, la presién debe permanecer constante.
Fuera de ella, en cambio, la curva es exponencial.
c¢)_Evolucion isotérmica.

Viene representada por supuesto por una recta paralela al eje S. Las curvas de las evoluciones isotérmi-
ca e isobarica coinciden dentro de la zona de coexistencia de fases, puesto que en el cambio de fase se
recordara que la temperatura y la presién dependen una de otra. La variacion de entropia del cambio de
fase se puede calcular conociendo el calor latente de vaporizacion a esa temperatura y presion:

SV S| = - (5-37)

En cambio fuera de la zona de coexistencia de fases no se suelen representar las isotermas sino las
llamadas curvas de “recalentamiento constante” que son muy empinadas y con pendiente negativa. Di-
cho en otras palabras, una evolucion a “recalentamiento constante” en el diagrama T-S se presenta
siempre con aumento de entropia. El término “recalentamiento constante” significa la diferencia entre la
temperatura del vapor y la temperatura de saturacion que le corresponde a la misma presion.
d)_Evolucién isentrdpica.
Viene representada por una recta paralela al eje T.
e)_Curvas de titulo constante.
Ademas en el interior de la zona de coexistencia de fases del diagrama se suelen incluir las curvas de ti-
tulo constante. El titulo de vapor se define como la masa de vapor dividida por la masa total, o sea la
masa de vapor dividida por la masa de liquido mas vapor:
X= (5-38)
my +mg
Las curvas de titulo constante parten del punto critico, en la cuspide de la curva que separa la zona de
coexistencia de fases de las demas, y transcurren hacia el eje S como un haz.
f) Representacioén del ciclo de Carnot.
El ciclo de Carnot viene representado por dos isotermas (paralelas al eje S) y dos adiabaticas. Suponiendo
gue todas las evoluciones son reversibles, entonces las adiabaticas son también isentropicas, puesto que:

ds = éTQ entoncessi 0Q=0® dS=0.

El diagrama es el siguiente:
T Ql = TlAS Qg = TzAS

T, W =0Q, Q2=AS(Tl T2)=Q1’7=Q1 T

1

QL _ QO _nF
Tz_T1 ® Qz—QlTl

W representa la fraccion utilizable del calor Q1 mien-
tras Q2 representa la fraccion no utilizable.

>
5
n
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5.12.2 Diagrama entalpia-entropia o de Mollier

Este diagrama es uno de los mas usados en diversas aplicaciones de la Termodinamica. El diagrama H-S o
de Mollier que vemos a continuacion abarca una zona mucho mas amplia de lo que generalmente se acos-

de

tumbra.
T 4 Soélido
- + Liquido
&1
2 ‘J\
w \\ \\ e | sobharas
v\
v ) j Fj
\
YA
\
\ \\ Curyas
\ \ Punto critico -~ — recalentamiant

/ \

g Curvas cle titulo constante

Entropia, S
Supongamos que se tiene hielo cuyo estado se representa por el punto A en la zona del sélido.

constante

Si se calienta a presion constante se alcanza la curva de fusién en el punto B y si se sigue calentando se
alcanza la curva de puntos de burbuja en el punto D. Si continuamos calentando se alcanza la curva de

puntos de rocio en el punto E. A partir de ese punto y hasta el F el proceso produce vapor recalentado.
Normalmente no interesa la zona de sélido, de
manera que el diagrama usado para calculos téc- ] h
nicos tiene el origen de coordenadas aproximada-
mente en donde est4 el punto D.

Los diagramas usados en la practica tienen un as-
pecto parecido al que se observa a la derecha.

En él podemos ver las curvas de titulo constante
en el interior de la zona de coexistencia de fases, y
las curvas isobaras y de recalentamiento constan-

T—=const

te en la de vapor recalentado.

En estos diagramas interesa fundamentalmente

estimar valores de entalpia lo mas exactamente
que sea posible en la zona de vapor recalentado,
situada por encima y a la derecha de la curva de
puntos de rocio. Por eso es la zona mas ampliada
del diagrama de Mollier en su version usada para
calculos de ingenieria.

En el capitulo 8 (véase el apartado 8.7) volvere-
mos sobre esta cuestion.

7x=0,25

S
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5.12.3 Diagrama logaritmo de la presién-entalpia
El diagrama P-H se presenta normalmente con la presion en escala logaritmica y la entropia en escala li-
neal, razon por la que se lo denomina diagrama In P-H. El siguiente diagrama muestra su aspecto.
Cabe acotar que esta
€s una version aumen-
tada para incluir la zo-
na de coexistencia de
fases solido-vapor, si-
tuada en la parte infe-
rior. Normalmente esta
zona se omite en los
diagramas ordinarios,
ya gue tiene menor in-
terés y es comparati-
vamente menos usada
gue la zona de coexis-
tencia de fases liquido-
vapor.
Puesto que el calor la-
tente de ebullicion es
la diferencia de la en-
talpia del vapor satu-
rado y del liquido satu-
rado, esta representa-
do en el diagrama por
la longitud del segmen-
to DE a la presién que
le corresponde. Esta
longitud va disminu-
yendo a medida que
] : aumenta la presion
| ' hasta el punto critico,
j donde es cero. De esto
se deduce que el calor
latente de ebullicion disminuye con el aumento de temperatura, puesto que las isobaras coinciden con las
isotermas dentro de la zona de coexistencia de fases liquido-vapor. Por el mismo razonamiento, el calor de
sublimacion esta representado por la longitud del segmento que atraviesa la zona de coexistencia de fases
sélido-vapor, situada en la parte inferior. Este es practicamente constante.
Tiene especial interés observar las isotermas. En el interior de la zona de coexistencia de fases liquido-
vapor estas coinciden con las isobaras, es decir, son horizontales. En la zona de vapor recalentado, en
cambio, las isotermas (curvas en linea llena) tienen una pendiente muy acusada. Si el vapor se comportase
como un gas ideal, serian rectas verticales. Lo mas interesante es que un aumento de presion a temperatu-
ra constante produce un aumento de entalpia en ciertas regiones del diagrama, y una disminucién de ental-
pia en otras. Esta diferencia de comportamiento esté ligada con el coeficiente de Joule-Thomson que estu-
diamos en el capitulo 3, apartado 3.6.2.

5.13 Generacién de entropia. El balance de entropia

Definimos la velocidad de generacion de entropia en un sistema que experimenta una evolucién adiabatica
como la velocidad de variacion del contenido de entropia del sistema con el tiempo. En alguna bibliografia
se denomina irreversibilidad a la generacion de entropia. Representando el tiempo con la letra r tenemos:

ds

e

dr

Es evidente que en un proceso real (que siempre tiene alguna irreversibilidad) por ser dS > 0 serd o >0.
La generacion de entropia surge como consecuencia del intenso desagrado que tienen los cientificos por

las ambigiiedades. Esto viene de la época de la desigualdad de Clausius. Recordemos que la misma se
expresa en la ecuacion (5-16), que establece:

dse L @ds 9.0
T T

(5-39)
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Como el signo igual es valido solamente en las evoluciones reversibles, que son una idealizacion que no se
presenta nunca en la realidad, s6lo el signo > se debe tener en cuenta.

Para convertir el signo > en un signo = hace falta agregar un término. Se introduce un término ¢ que repre-
senta la entropia generada por el sistema, de modo que la desigualdad de Clausius se escribe de la si-

guiente manera.
ds 90 oc=0
T

El término o es la generacion de entropia del sistema. Esta es la ecuacién fundamental del balance de en-
tropia. Por supuesto, al despejar la generacion de entropia se obtiene:

o =dS 90
T

Este concepto es de gran importancia practica, ya que cuando un proceso tiene un alto grado de irreversibi-
lidad su generacion de entropia es grande, lo que implica un alto grado de inutilizacion de la energia dispo-
nible, o sea menor eficacia. Disminucién de eficacia en el uso de la energia significa, claro esta, mayores
costos. En un mundo finito, cuyos limitados recursos son cada vez mas escasos, la competitividad de un
proceso industrial depende rigidamente de la eficacia con que se usa la energia. Dicho en otra forma, un
proceso energéticamente eficiente produce riqueza y uno ineficiente produce gastos.

El balance de entropia se puede plantear en términos similares a los usados cuando tratamos el balance de
energia en el apartado 3.3 del capitulo 3. Para un sistema abierto, el balance de entropia se puede plantear
en la siguiente forma.

|Entropiaque | |Entropiaque| |Generacion| |Entropia que]
gntra al |sale del +| de | = |seacumula |
istema |sistema I entropia | fenelsistemal|

El balance de entropia es anélogo al de energia. En un sistema abierto, la corriente que atraviesa el siste-
ma de flujo tiene una entropia de entrada y otra distinta de salida. También puede existir un flujo de energia
en forma de calor, que agrega entropia y en el proceso mismo se genera entropia a causa de las irreversibi-
lidades que inevitablemente acompafan a todo proceso real. Pero antes de tratar la cuestion en los siste-
mas abiertos, comencemos por analizar un sistema cerrado.

5.13.1 El balance de entropia en un sistema cerrado

El balance de entropia en un sistema cerrado que soélo intercambia energia en forma de trabajo y de calor
con el medio es muy facil de establecer, ya que el sistema es cerrado. No entra ni sale entropia del sistema,
aungue si entra o sale entropia del calor intercambiado, de modo que la acumulacién de entropia (o varia-
cion del contenido de entropia del sistema) debe ser igual a la suma de la generaciéon de entropia mas (o
menos, segun sea el signo del flujo caldrico) la entropia del calor. En algunas fuentes bibliograficas se llama
generacion externa de entropia a la entropia del calor para distinguirla de la generacién de entropia debida
a los mecanismos internos del propio sistema, que se suele denominar generacién interna de entropia.

La variacion del contenido de entropia del sistema es igual entonces a la suma de las contribuciones de dos
factores: la variacion de entropia generada por el intercambio de calor y la variacién de entropia generada
internamente como consecuencia de la irreversibilidad del proceso, en el curso de la operacion que se esta
analizando. En otras palabras, la ecuacion resulta como sigue.

|variacion aelconteniao| _ |vVariacion ae entropia| n (Leneracion Interna |

-de entropia del sistema| -producida por el calor| i deentropia

Planteando las variaciones con respecto al tiempo se obtiene:

oQ" + -
i genIracic’)n

wa_g Merma e

entropia
delcalor P

Si el calor total intercambiado por unidad de tiempo entre el estado inicial i y el estado final f es conocido e
igual a Q, es posible simplificar esta relacion de la siguiente manera.

f

S=S¢ S

(5-40)

s_s, -2 = 4 (5-41)
enuopta |net2fnrgcﬂi2n

T -
delcalor entropia
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Una de las preguntas mas frecuentes (y de las dudas mas persistentes) relacionadas con esta cuestion es
la siguiente.¢,Porqué no interviene el trabajo en el balance de entropia?. Puesto que admitimos que el sis-
tema puede producir o consumir energia en forma de trabajo, no parece sensato excluirlo del balance ya
que se trata de un componente importante. De hecho es el mas importante si la evolucién del sistema es
adiabatica. La respuesta es la siguiente: el trabajo no se excluye del balance, sino que forma parte del tér-
mino que hemos llamado generacion de entropia. EI motivo por el cual se contabiliza el calor por separado
es de ordenamiento. Puesto que la generacién de entropia surge de la desigualdad de Clausius, es decir de
la ecuacion (5-16), hay que recordar que la misma se obtiene (ver el apartado 5.9.2) analizando un ciclo
irreversible cualquiera, que puede producir o consumir trabajo. El trabajo esta, pues, incluido en la genera-
cién interna de entropia. Parte de la misma se produce como consecuencia de las irreversibilidades que
tiene el sistema para producir trabajo, de modo que no hay necesidad de contabilizarlo por separado.

5.13.2_El balance de entropia en un sistema abierto

El balance de entropia de un sistema abierto depende del régimen con que se produce el flujo. Se puede
establecer una estructura analoga a la que planteamos en el estudio que hicimos del Primer Principio para
sistemas abiertos en el apartado 3.10 del capitulo 3, en el que se tratan entropias en lugar de energias. En
otros términos, podemos establecer un balance de entropia para el sistema en régimen transitorio, del cual
se deduce facilmente una expresion mas sencilla para el caso de régimen estacionario. Planteando el ba-
lance de entropia tenemos que la variacién del contenido de entropia (que para régimen transitorio sera una
funcién del tiempo) es la suma de dos contribuciones: la variacion de entropia del calor y la generacion de
entropia. Esencialmente es la misma igualdad del apartado anterior, en la que el primer término es ahora
una funcién del flujo.

|Variacion del contenido| _ |Variacion de entropia] . |Generacion internal
'de entropia del sistema| producida por el calor| -~ de entropia |
Usando la simbologia habitual, podemos escribir esta igualdad de la siguiente forma.
f
d_s — (m - S)corrientes (m - S)corrientes — @ T (5-42)
dT que salen que entran T
i generacion
entropia entropid oo Inemade
quesale queentra 32&%‘?&? entropia

Variaciondel contenido
de entropia del sistema
por unidadde tiempo

En régimen estable la dependencia del tiempo no desaparece porque la entropia varia con el tiempo ya que
aumenta, pero el aumento es a velocidad constante y esta relacion se simplifica de la siguiente forma.

f
S — (m . S)corrientes (m - S)corrientes — Q" + o (5-43)
que salen que entran T
i #eneracién
entrbpia entropia ) Tropfa_l_ . ,de
ue entra
quesale q A entropia

Variaciéndel contenido
de entropia del sistema
por unidad de tiempo

En esta relacién podemos simplificar aun mas, teniendo en cuenta que para un régimen de flujo de calor en
estado estacionario la integral sera directamente el cociente del flujo de calor constante (por unidad de
tiempo, claro esta) dividido por la temperatura.

— . S)cotrientes . S)corrientes _— Q T
S= (m S) (r(?uesglln que eritran T o (5-44)
N o {10
entrbpia entropid entropfa — interna de
sale entra delcalor  entropia

Variaciéndel cdntenido
de entropia del sistema
por unidad de tiempo

Planteamos el balance de entropia en un sistema de flujo tal como el del siguiente croquis. Puede ser un in-
tercambiador de calor, un motor, una planta de energia termoeléctrica, o cualquier proceso que involucre in-
tercambio de energia. No nos preocupa la naturaleza del proceso, al que consideramos como una caja ne-
gra, concentrando el analisis en su interaccion con el medio ambiente, de la que extraemos toda la informa-
cién necesaria para nuestras conclusiones. Suponemos que el régimen es estable o permanente, es decir,
se cumplen las condiciones impuestas en el apartado 3.5.3 del capitulo 3.
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+ 0 M es el caudal masico
& AT > B I ¢
m » o —_——m
5 S,
21 1 2 2

El balance de entropia en estado estacionario es:

|T Entropia Entropia) Entropia Entropfa
de la ‘ + del } + } = de la ‘|
{corriente 1) { calor %generada ) {corriente 2)
mSl + g + o = mSZ
T
c=mS S) ETQ (5-45)

En un proceso adiabatico el término del calor desaparece, y la velocidad de generacion de entropia es igual
a la variacion de entropia del sistema en el tiempo.

Ejemplo 5.9 Céalculo de la operacion de un acumulador de vapor.
Una linea de vapor vivo con una presion de
' Vapor de al- 42.2 ata y a una temperatura de 371 °C
ta presion suministra vapor de agua a una turbina de
generacion de energia eléctrica que supo-
I nemos que opera reversiblemente. La dis-
m 3 my [---=-=======2Z| posicion se ilustra en el croquis adjunto.

- El vapor luego descarga en un acumulador
gue tiene una presién de 1.56 ata y una
temperatura de 132 °C. Para ayudar a man-
tener la presién y temperatura del mismo
hay una vélvula de expansién que conecta
la linea de vapor de alta presiéon con el
turbina acumulador. Este se conectara luego a la
linea de vapor de baja presién que se envia
a planta para calefaccion (vapor saturado
de proceso). El acumulador tiene una sec-
cion transversal de 3.45 m %y esta cerrado
por un pistdn sin rozamiento en su parte
superior. Suponiendo que no hay pérdidas
¢ por rozamiento ¢cuantos kilogramos de va-
por fluyen a través de la turbina por cada
metro de elevacion del piston?.

|

mg

i

O
vilvula de expansion

Solucién

Nuestro enfoque se basa en suponer que el depdsito es muy grande con respecto al caudal que ingresa al
mismo, lo que nos permite suponer que las condiciones en el interior del depésito permanecen constantes.
Llamaremos mo, m: y ms a los flujos de masa que circulan por los tres ramales que confluyen en la valvula
de expansién 2 por metro de elevacion del piston. Conocemos las condiciones en la linea de vapor de alta 'y
en el depdsito pero no en los puntos 1, 2 y 3. Por lo tanto, para resolver este problema hay que calcular
desde los extremos hacia el medio. Hay que obtener un balance en la unién 2 que permita deducir las con-
diciones de salida de la turbina 1. Para ello hace falta conocer las condiciones en 3 y en 1. Veamos primero
las condiciones en 3. Las condiciones en el depdsito son conocidas: P4 = 1.56 ata, t+ = 132 °C. De estos da-
tos obtenemos: hs = 652.7 Kcal/lKg y v4 = 1.61 m /Kg. No conocemos la condicién en 3. Podemos suponer
que su presion es la misma que la del depdsito, pero no conocemos la temperatura. Planteando un balance

de entropia en el acumulador tenemos:
L( cCriuvpia w i L(EIILIUPICA\ i L EIILIU}JICI] _ L[EIILIUPIG]

{que entra | { del calor | { generada/ {que sale|
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Pero, puesto que no hay salida del deposito y este es adiabatico:
L Criuuvpia \‘ :l_ Clinupia ] _

0
{del calor] {que sale|

Ademas, admitiendo que las condiciones en el interior del depdsito no varian, su entropia debe permanecer
constante, puesto que es una funcion de estado, por lo que:

L( Criuuvpia \‘ _ 0

{ generada |

Ahora este resultado nos conduce a una deduccién desconcertante. Si el segundo, tercer y cuarto términos
son nulos, entonces el primero también lo es. Pero nosotros sabemos que la entropia del vapor que entra al
tanque no es nula. ¢Porqué se produce esta contradiccion?. La respuesta es que hemos usado una ecua-
cioén de balance de entropia que solo es valida para condiciones de régimen estacionario, pero el sistema
no opera en régimen estacionario, porque no se cumple la ecuacion de continuidad ya que sélo entra vapor
al sistema pero no sale nada del mismo. No obstante, igual podemos usar el balance de entropia para sis-
temas en régimen estacionario si se razona del siguiente modo. Aunque sabemos que la entropia del vapor
gue entra al deposito no es nula, el hecho de que la entropia generada sea cero significa que el proceso no
ocurre con aumento de entropia. Entonces la entropia del interior del depdsito tiene que ser igual a la del
vapor que entra al mismo, es decir: Sz = Ss. Si la entropia del vapor en el depésito es igual a la del vapor que
entra, significa que las condiciones en el interior del depdsito son iguales a las del vapor que entra, de lo
que se deduce que la entalpia y el volumen especifico en 3 son los mismos que en 4, es decir que hs =
652.7 Kcal/Kg y va = 1.16 m /Kg. Puesto que conocemos el volumen especifico en 3 es facil calcular la can-
tidad de vapor que ingresa al depoésito. Por cada metro de elevacion ingresa:

3.54m?

1.16m
Kg

Dado que la evolucion en la valvula de expansion es isentalpica la entalpia ho es igual a la del vapor vivo.
La entalpia del vapor vivo a 42.2 ata y 371 °C es 750 Kcal/Kg.

La entalpia a la salida de la turbina se puede obtener de un balance de entropia y de un balance de ental-
pia en la turbina. Puesto que suponemos que la turbina opera reversiblemente, la entropia a la salida sera
igual a la de entrada. Por lo tanto conocemos la entropia y la presion y del diagrama de Mollier encontra-
mos la entalpia h1 = 591.6 Kcal/Kg. Planteando un balance energético y de masa en la conexion 2 tenemos:

Mo h0+m1h1: ms h3
Me+M=M3 ®&My=mM3 My

=2.98 Kg

h
Reemplazando en la anterior: (Ms My )Ny + My hy = myh; ® m, = (s _To
hy o
Reemplazando valores obtenemos: m; = 2.98 652.7 750 =183Kg ® My =mg m; =1.15 Kg
591.6 750

Ejemplo 5.10 Calculo de las condiciones operativas de un inyector.
Un inventor solicita una patente de una bomba dindmica de-
. ; P nominada “inyector’ cuya geometria se describe en el croquis
i ) adjunto. La idea del inventor es que entre vapor vivo al recinto
de mezcla por el conducto 1 mientras entra agua por el
conducto 2. El vapor, acelerado por la disminucién de seccién,
choca con el agua, se mezcla y condensa, y la impulsa hacia la
salida 3 en donde (segun afirma) se verifica un aumento de
presion con respecto a la que tiene en el conducto 2.
Segun su solicitud, el vapor tiene una presién de 3 bar y esta a
250 °C, necesaria para impulsar agua desde la presion inicial
de 1 bar y 20 °C hasta la presion de salida de 5 bar.
Aunqgue no indica cual es la temperatura de salida en 3 proporciona un dato Util: al realizar las pruebas pre-
liminares el aparato funcion6 segun lo afirma con una relacién de caudales de masa de 10 Kg de agua por
cada Kg de vapor consumido. El equipo es adiabatico, y funciona en régimen permanente.
Se nos pide una opinién técnica sobre la viabilidad del aparato. ¢ Qué puede decir la Termodindmica sobre
esto?.
Datos

—b3
(agua)

Introduccidn a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Segundo Principio de la Termodindmica 235

En base a las especificaciones sometidas por el inventor, se pueden deducir los siguientes valores.

Estado [P (KPa) | T (°C) | h (KJ/Kg) | s (KJ/Kg °K)
1 300 250 | 2967.87 7.5183
2 100 20 83.94 0.2931
3 500 |82.56| 346.12 1.1030

Solucién
Lo que determina si el proceso es posible o no es el Segundo Principio de la Termodinamica. Como la
mezcla del agua y el vapor con la condensacion que esta trae aparejada es un proceso irreversible, la ge-
neracion de entropia debe ser distinta de cero. Es imposible que sea negativa o nula, porque ello contradice
el Segundo Principio ya que es un proceso irreversible, en consecuencia debe ser positiva.
De acuerdo al balance de entropia, ecuacion (5-44), la generacién de entropia es:

o — (m~ . Szcorrientes (m~ . s):orrientes Q

ue salen ue entran T

Puesto que se supone que el aparato es adiabatico, el tercer término de la derecha es nulo.
Por lo tanto la generacion de entropia se debe exclusivamente a la diferencia de entropias entre la Unica
corriente que sale y las dos corrientes que entran. Es decir:

=My -8 (ml-sl+m2-sz)

El problema ahora reside en que no conocemos el caudal de masa de ninguna de las corrientes, aunque Si
conocemos sus entropias especificas. La Unica posibilidad que queda es expresar los caudales de masa en
funcién de uno de ellos, por ejemplo el caudal de masa de vapor. Se deduce del balance de masa (ecua-
cién de continuidad) que:

m
Mg =m; +m, ypuesto que —==10@® m; =m; +10m; =11m,;
my

En consecuencia obtenemos:
o =11m, -1.103 (my - 0.2931+11my - 7.5183)=m; (11- 1.103 112931)=1.6837m,

Luego la generacion de entropia es 1.6837 KJ por Kg de vapor. Como es positiva, el aparato no viola el Se-
gundo Principio de la Termodinamica, es decir, no es imposible que funcione segun afirma el inventor.

EXERGIA. EL ANALISIS EXERGETICO

5.14 Exergia

Este parametro sirve, al igual que la entropia, para medir el grado de irreversibilidad de un proceso y la pér-
dida que esta produce de utilizabilidad de la energia disponible. Se usa mucho para comparar tecnologias
alternativas, para el disefio 6ptimo de equipos, para proyectar mejoras en la operacién de equipos ya exis-
tentes y para evaluar el efecto de medidas de conservacion de la energia.

Definimos la exergia como el potencial maximo de producir trabajo de un sistema con relacion a su entorno.
Desde el punto de vista matematico se define de la siguiente manera.

B=H TS (5-46)

En esta relacion To representa la temperatura del medio ambiente. Es necesario aclarar que desde el punto
de vista formal la exergia no es una propiedad de estado del sistema. Una propiedad de estado del sistema
sélo se define en funcion de propiedades del sistema. Puesto que la exergia se define en funcion de la
temperatura del medio ambiente, se deduce que no puede ser una propiedad de estado del sistema. No
obstante, tiene algunos de los atributos de las propiedades de estado del sistema. Por ejemplo, es una fun-
cién potencial. Esto significa que para un valor determinado de temperatura del medio ambiente se puede
calcular la variacion de exergia en funcion de las propiedades iniciales y finales del sistema.

Esto en muchos casos causa no poca confusion, ya que muchos se apoyan en este hecho para clasificar a
la exergia entre las propiedades de estado. Esta es una denominacion engafiosa. Si se habla de propiedad
de estado a secas, sin especificar a qué nos referimos, se debe interpretar que se estd hablando de una
propiedad del sistema. Como acabamos de ver, la exergia no es una propiedad de estado, y s6lo se puede
tratar a la exergia como si lo fuese mientras que la temperatura del medio ambiente no cambie.

Esta objecion ha sido advertida por varios tedricos y se han hecho propuestas para salvarla. Asi Szargut y
otros (Standard Chemical Exergy of Some Elements and Compounds on the Planet Earth, Energy 11, no. 8,
pp. 733-755, 1986) proponen establecer como condiciones standard o de referencia para el medio ambien-
te: To=298.15 °K (25 °C) y Po = 1 atm, con la aclaracién siguiente “a menos que se diga lo contrario”.
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Kotas y otros (Different Deffinitions of Exergetic Efficiencies, JETC IV Nancy, 1995) proponen condiciones
de referencia similares. Desde el punto de vista practico, una vez establecido un estado de referencia para
el medio ambiente cualquier otro estado del medio que no se aparte demasiado del primero produce resul-
tados iguales en los calculos, o con diferencias despreciables. Sin embargo, es preciso asegurar que los
parametros standard o de referencia del medio sean constantes. Se sobreentiende que el medio ambiente
es tan grande en comparacion con el sistema que sus parametros de estado (es decir, la temperatura y la
presion) no son afectados por la interaccion con el sistema.

A temperatura constante e igual a la de los alrededores del sistema, To, aplicando diferencias finitas a la
ecuacion que define la exergia tenemos:

AB=AH T,AS (5-47)

Es facil reconocer en el segundo sumando de la derecha la pérdida de capacidad de realizar trabajo que se
estudié en el apartado 5.10 y que se define en la ecuacion (5-19) de Gouy-Stodola.

La exergia se refiere a un estado standard o de referencia que generalmente es el del medio ambiente, o
sea el del aire que lo rodea, y que_se define como 20 a 25 °C y 1 atmdsfera, y por convencién saturado de
humedad. Esto Ultimo no plantea diferencias practicas importantes con el aire a cualquier otra humedad.
Como ya hemos explicado, una vez que se han fijados los parametros del medio ambiente, cualquier varia-
cién de valor de la exergia del sistema se debe exclusivamente a variaciones de los parametros de estado
del sistema. En este sentido y suponiendo que se cumple la condicién de estado de referencia invariable
del sistema, la exergia es una propiedad casi de estado porque aunque no sea una propiedad de estado en
el sentido estricto, se comporta como si lo fuera. Asi y todo, es muy importante tener cuidado de no mezclar
en los célculos valores de exergia basados en diferentes condiciones standard del medio porque esto pue-
de dar lugar a errores. La magnitud e importancia de estos errores es directamente proporcional a la dife-
rencia que existe entre las diferentes condiciones standard del medio.

Dado que la exergia se mide en las mismas unidades que la entalpia y que el producto (T-S), es decir en
unidades de energia, se la debe considerar como el potencial de manifestacion de la energia. Esto significa
gue es imposible crear exergia, por las mismas razones que es imposible crear energia. Sin embargo la
exergia no se conserva, no hay ningun “principio de conservacién de la exergia”. Esto significa que, aunque
no se puede crear exergia, si es posible destruirla. A menudo hablaremos de destruir exergia. Esto se debe
entender en el contexto de la definicion de la exergia, que es el potencial maximo de producir trabajo de un
sistema con relacion a su entorno. Cuando se habla de destruir exergia queremos decir que, por el aumen-
to de entropia, disminuye el potencial de produccion de trabajo de la energia total del sistema con respecto
al medio ambiente.

5.14.1 Exergia en sistemas abiertos

El trabajo util méximo que puede producir un sistema abierto es el tedrico generado en condiciones total-
mente reversibles. Analicemos un proceso que se realice desde un estado 1, de desequilibrio con el medio,
hacia otro estado 0 de equilibrio, y que es ademas el estado del medio ambiente.

Hacemos la evolucién en dos etapas: una isentrépica de T1 a To y otra isotérmica de S1 a So. La etapa isen-
trépica es reversible y admitimos que la isotérmica (en la que el sistema se enfria hasta alcanzar la entropia
de equilibrio con el medio So) ocurre con intercambio de calor casi estatico reversible (por ejemplo con gra-
dientes infinitesimales de temperatura).

Cualquier otro camino distinto del elegido es irreversible porque involucra la equiparacion de entropias (es
decir sacar calor del sistema) por un mecanismo no isotérmico y por lo tanto irreversible.

Tl El trabajo realizado en la transformacién 1 Ja es:
T, < 1 W, =H; H, (evolucion adiabatica en un sistema

' abierto). El trabajo en la etapa a0 es:
Wa OZHa HO +Qa\ o Y Qa \OZTO(SO Sa)
o T ) o AWy 0 =Ha Ho+To(S Sa)=
l =H. Ho+To(Sa So)=Ha. Ho To(S: So)

So % & Por lo tanto el trabajo maximo es:
Whax =Wia +We o =H; Ha+H, Hy TO(Sl So)= H, H, TO(Sl So)
Calculemos B del sistema en la evolucién que planteamos mas arriba.
B,=H, T,S; (H0 TOSO): H, H, TO(Sl So):WméX (5-48)

Este es el maximo trabajo que se puede obtener del sistema, incluyendo trabajo mecénico, electromagnéti-
co, cinético, potencial, quimico, etc. si el proceso continla hasta alcanzar el equilibrio con el ambiente. Es la
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exergia del sistema en el estado 1. Nétese que esta funcién nos permite analizar la capacidad de realizar
trabajo de un sistema midiendo una propiedad del conjunto (sistema + medio ambiente) haciendo abstrac-
cién de sus caracteristicas constructivas y s6lo observando cémo interacciona con el medio, es decir tra-
tandolo como caja negra, sin importar su naturaleza.

En efecto, sea por ejemplo una turbina, de la que no se conocen sus caracteristicas constructivas ni opera-
tivas. Puede ser de accion o de salto de velocidad, puede operar con vapor de agua o de alcohol. Sélo nos
interesa conocer que entra vapor con las condiciones P1 y T1 y sale con las condiciones P2 y T2. La exergia
es una combinacion lineal de propiedades de estado. Por lo tanto depende Unicamente de los valores de
las propiedades de estado P y T iniciales y finales, que determinan a Hy a S, de las que depende B, y de la
temperatura del medio To. Entonces:

B, =Hi Ho  ToS )
B, =H, Hp To (Sz So ) (5-49)
B= B, B, =H; H; To (Sl S, ) = Winaximo tesrico

En la realidad existe un cierto grado de irreversibilidad, y por tanto que el trabajo producido sera menor, W.
La pérdida de utilizabilidad de la energia debida a las irreversibilidades del proceso es:

AW =B, B, W (5-50)

5.14.2 Significado fisico de la exergia

Como ya hemos explicado mas arriba, aunque la exergia es una propiedad casi de estado, no es una pro-
piedad de estado del sistema ya que depende de la temperatura To del medio que lo rodea y con el cual in-
teractia. Casi siempre se puede usar la temperatura de la atmésfera en lugar de la del medio para calcular
la exergia sin cometer un error importante.

Este error sélo se resuelve en forma satisfactoria si se define la temperatura de referencia To como la tem-
peratura final de equilibrio para una evolucién del sistema que agote totalmente su capacidad de transferir
energia en forma de trabajo mediante cualquier mecanismo posible. Por regla general, esta temperatura es
igual a la atmosférica.

Sea una fuente a temperatura T1 mayor que la temperatura To de referencia, que entrega calor Q1 a un sis-
tema que realiza trabajo util W, liberando calor Qo a la atmosfera y operando con un rendimiento 7.

W@ @ 71=2 2 ®wo0

1

T Siendo ¢ el rendimiento de una méaquina de Carnot el
* trabajo maximo Wmax es:
t Wos =7cQu =L~ 1Q1=Q1 _~Q
¢, (To )T

T
A este trabajo maximo que es la fraccion utilizable Qu
del calor total lo llamamos exergia del calor. De modo
Q() andlogo llamamos a Qo la fraccién no utilizable o aner-
1 gia Qm. Durante cualquier proceso de conversion de
energia siempre se puede convertir exergia en anergia
pero es imposible convertir anergia en exergia.

Ty La fraccién no utilizable la podemos calcular por medio
del rendimiento.

ﬂ:Ql—Qo—zl -Q1®Q0 :Ql(l ’7)
Q: Q

B =Q=Q Q (5-51)
T,
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Es obvio que para procesos reversibles Bq depende de la diferencia entre T1 y To. Cuanto mayor sea la dife-
rencia (T1 — To) tanto mayor sera la magnitud de B,

T que tiende a cero cuando T: tiende a To.
El célculo de Qu y de Qm también se puede hacer
Tl mediante la entropia como vemos en el diagrama.
AS :&:&; Qu =T &:TO AS
T. To T
73 _ T Ql
: ; Q=0 To===0Q; ToAS=T;AS TpAS
: T
: Yo % Zé QUIAS(Tl To)
o cermiian AX esviorese 5 . § RespectodelafuenteaT: es:
Q= Qr
y:
AS= AS ®Q, =Ty ASg Q¢ (5-52)

Exergia de un cuerpo de masa finita

En el caso de un cuerpo que intercambia calor con el sistema la diferencia con respecto del caso anterior
de una fuente consiste en que no puede entregar o recibir calor indefinidamente sin variar su temperatura.
Veamos esta situacion. Sea un cuerpo a temperatura T1 mayor que To ambiente. Se intercala una maquina y
se intercambia calor produciendo trabajo. El cuerpo se va enfriando, porque su capacidad calorifica, a dife-
rencia de la de una fuente como la atmdsfera, no es infinita. Si la maquina es reversible el trabajo util es
maximo. El trabajo util es:

Q=lQf TS

Qc es el calor cedido por el cuerpo, y debe calcularse teniendo en cuenta que su temperatura T esta varian-
do a medida que entrega calor.

0
Q. = | TdS
1
Como el cuerpo cede calor, Qc < 0y también ASc< 0 ®
Q=ToAS. Q. (5-53)

Ejemplo 5.11 Céalculo de la exergia de la combustion.

Determinar la exergia del calor producido por combustion en el aire de 1 Kg de combustible cuyo poder ca-
lorifico inferior es PCI = 20000 KJ/Kg. La temperatura de combustion es de 1300 °C. Los parametros del
medio son: Po = 1 bar, to = 20 °C. Considerar que el calor especifico de los gases producto de la combustién
es constante.

Solucién

La principal dificultad que enfrentamos al tratar de evaluar la exergia del calor es que la temperatura es va-
riable, porque cuando se transmite el calor al sistema que produce trabajo los gases (que son el medio de
transmision de calor) se enfrian. Esta dificultad se puede superar si calculamos la exergia del calor como
igual (pero de signo contrario) a la exergia de la fuente, considerada como un cuerpo finito.

De acuerdo a la ecuacion (5-53) la exergia de la fuente es:

BlzTO Sc Qc= Bc®Bc=Qc TO Sc

En esta ecuacion Bc es la exergia del calor (lo que deseamos calcular), Qc representa el calor producido en
la combustién, To es por supuesto la temperatura absoluta del medio ambiente, y ASc es la variacién de en-
tropia del gas al enfriarse desde la temperatura de la combustion hasta la temperatura ambiente, a presion
constante. Esta se puede calcular mediante la ecuacion (5-28),.en la que se toma la entropia en funcién de
la temperatura y la presién. De acuerdo a la ecuacion (5-28) tenemos:

T P

dsl = Cpl

Pero como la evolucién ocurre a presion constante, resulta;
T

dT
ds!=Cpl — ® S=CpIn—
T To
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Como no conocemos el calor especifico a presion constante del gas, debemos calcularlo. Para ello nos
apoyamos en la definicion del calor especifico dada en el apartado 1.1.5 del capitulo 1. De acuerdo a la
ecuacion (1-5) tenemos:

Cp:i: QC
mt T, To

Por lo tanto, reemplazando mas arriba tenemos:

T T T T
B =Qr To S =Q ToCln itoQ, To—> 1=%M1 0 1N
Ty T, T Ty < T, To Ty }

29315  1573.15
- 2oooo¥1 In =12300KJ

{ 1300 20 293.15
Notemos que el valor obtenido corresponde a solo el 12300/20000- 100 = 61.5% del PCI del combustible.

5.14.3 Exergia en sistemas abiertos irreversibles

Si pensamos en el sistema como productor de entropia, ya no como sistema reversible, entonces debemos
hacer dos balances: uno de entropia y otro de energia.

Del balance de energia para sistemas abiertos tenemos:

mh,  hi)=Qo +W,
Q, es el calor que se intercambia con la fuente a temperatura To. Este calor entra al sistema, por lo tanto es

positivo. Del balance de entropia para sistemas abiertos tenemos:

Qo

m(Sz S1)= _I_—+0' () m(Sz Sl)To =Q +Too
0
Restando la segunda de la primera resulta:
mh, h To(s2 $1)]=Qo+Wi Qo Too-
m[hz h, To(sz sl)]=Wg Too
mb, b)=W, Too
En consecuencia:
W, = m(b2 b1)+T0 o (5-54)

En esta igualdad el trabajo representa el maximo posible. La parte no utilizable es el producto de la tempe-
ratura de referencia por la generacién de entropia. La diferencia de exergias representa el trabajo utilizable.
Uno de los casos en los que se puede aplicar el andlisis exergético a un sistema abierto irreversible es el
del mezclado continuo. Se aplica la siguiente ecuacion para calcular la exergia del proceso de mezclado.

B = Hmezcla To Smezcla

5.14.4 Exergia en sistemas cerrados

Sea un sistema en el estado 1 (P1, T1) distinto del atmosférico 0 (Po, To). De todas las transformaciones po-
sibles entre el estado 0 y el 1 hay dos que, en cualquier orden, son reversibles: una adiabatica (isentrépica)
y otra isotérmica ideal. Todas las otras son irreversibles. Uno de los caminos posibles es:

T 102710 (isentrépica 1L 12 e isotérmica 2 10).

El otro camino posible es: 11310 (isotérmica 113 e isentrépica

5T 1 -~ }3 3010).

W, , =U; U, porque 6Q =AU +6W =0

T + 2 . i 4W1!_\2 = AUl!_\Z =U1 Uz
por otra parte
: AS ; Wa 0 = Qa0 (Uo Uy)
5o % S AW =W, , +W, o =U; U, +Q, (Uo Uz)
W=0Q;,0+U U
Pero:

QZ\ 10 :TO(SO Sl)®\N:lJl UO TO(Sl SO)
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Notese que en este pequefio estudio hemos pasado algo por alto. Este trabajo no es todo trabajo Util pues
el sistema se expande al pasar de P1 a Po, 0 sea que ha realizado trabajo de expansion. Como este trabajo
de expansion se hace contra la atmosfera, debe restarse del trabajo anterior para obtener el trabajo (til.

W, =W PO(VO Vl): U, U, To( 1 SO) P Q/o V)
W, =U;+ PV (U, +PYo) To(S: So)
Vamos a introducir las funciones de Gouy-Darrieus, llamadas asi en honor de M. Gouy quien en 1889 des-

arrollara por primera vez el concepto.
La primera funcion de Gouy-Darrieus es:

b°=U TS+Py
La segunda funcion de Gouy-Darrieus es:
b'=H TS

Es facil ver que ambas son funciones de estado, aunque no del sistema puesto que Po, To son propiedades
del medio ambiente. Entonces:

W, =b" b°=AB (5-55)
Ademas es facil ver que el trabajo util maximo es el mismo por cualquiera de los dos caminos. En efecto,

supongamos por ejemplo que el trabajo Gtil por el camino 11310 fuese mayor que el del camino 1[12[10.
Entonces quedaria:

Wy a0 >Wirio0 & W2I=Wy 50 Wi 20 siendo W2 > 0.

W’ seria el trabajo que resulta de invertir el camino de la evolucién 1210, quedando asi determinado un
ciclo virtual. Pero como hemos incluido el calor Q. ¢ en el célculo de W, el ciclo asi obtenido produciria tra-
bajo intercambiando calor con una sola fuente, la atmdsfera, lo que contradice el enunciado de Planck-
Kelvin del Segundo Principio de la Termodinamica.

Variacion de exergia de un sistema cerrado

dB=dU TodS +PgVv du =0Q oW

4dB=0Q TS (5W PgV)

Pero 0Q TodS = 0Q, (calor util)

Ademas por ser (PodV) el trabajo de dilatacion es: W PdV = oW,

4dB =0Q, oW, (5-56)

5.14.5 Rendimiento exergético, rendimiento térmico y rendimiento isentrépico

No ha sido posible aun definir un rendimiento totalmente general, que se pueda aplicar con igual resultado a
motores y a otros procesos en los que el objetivo no es producir trabajo. Hoy se deben distinguir dos tipos
de eficiencia exergética: aquella referida a motores y aquella referida a otros procesos.

Efectividad de motores

Veamos la eficiencia de una maquina térmica. El rendimiento térmico de una maquina térmica que funciona
como motor se define:
w
n=— (5-57)
Q.
Donde Qe es el calor entregado a la maquina para la produccién del trabajo W. Es un cociente de energias
de distinta calidad. El trabajo W es exergia pura porque por definicion exergia es energia capaz de producir
trabajo ideal reversible. En cambio Qe es anergia + exergia, porque una parte de Qe se malgasta por las
irreversibilidades inherentes al sistema. El rendimiento expresado de esta manera se suele denominar ren-
dimiento térmico.
El rendimiento isentropico de una maquina térmica que funciona como motor se define como el cociente del
trabajo real producido dividido por el trabajo que produciria si la evolucién fuese isentrdpica. Es decir:

Hs = — (5-57)

El rendimiento exergético de una maquina térmica que funciona como motor se define como el cociente de
las exergias producidas sobre las exergias consumidas. Es decir:
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w
ex — —m (5-58)
Ex.cons.
7 “Ex. cons” son las exergias consumidas, o sea: (Qu1 — Qu2).
|
T; —i— 1 | - 3 Supongamos por ejemplo un motor reversible de Carnot.
i _
| N ¢ .
: ‘i W:(Tl TZ)ASQulz('I'l TO)AS
7() + 24 ’ 9 Qu2 = (l-Z TO )A S
Hox = =—— (T T2)AS T T,
- AS : - (T: To) (T2 To)]AS Ti T _1
S,J S! S B

Existe una gran diferencia entre el rendimiento exergético y el rendimiento térmico. El rendimiento térmico
de una maquina de Carnot reversible es siempre menor que 1. No puede ser igual a 1 porque eso significa-
ria una violacion del enunciado de Planck-Kelvin del Segundo Principio como demostramos en el apartado
5.7. En cambio el rendimiento exergético de una maquina de Carnot reversible es 1. Esto se debe a que es

un cociente de energias de igual calidad, es un cociente de exergias. l 0
Veamos ahora el caso de una maquina de Carnot con l { 23 2
un cierto grado de irreversibilidad en la compresion ) g L Py
(etapa 4[11) que opera con aumento de entropia y en : ../ B
la expansion (etapa 2[J3) que tampoco es isentrépica. 74 % / : ; \ 3
Q=TiAS Q -T,(AS+AS +AS,) T '

gl : ! |

0 | : : :
iASy i AS t AS; i S

W:Ql Q2 :(Tl Tz)AS Tz(A81+ASZ)

El calor util es:

Qu Qu=(M To)AS (T: To)AS+AS +AS;)
:(Tl Tz)AS T2(AS]_—|—AS?_)+T0 A81+ASZ)

I7:7I rendimié/Mto exergeético es: (Tl T, )A S T, (A 1+A Sz)

X = =

(Tl TQ)AS T2(AS1 +A52)+T0(A51 +A52)

5-59
Ex. cons. (5-59)
Llamando J a (Tl T, )A S T, (A S; + ASZ) K a TO_(A S; + ASZ) tenemos:
Nex = -<1
J
J+K

Queda claro que a mayor grado de irreversibilidad corresponde mayor anergia, menor exergia y menor ren-
dimiento exergético. También a mayor irreversibilidad corresponde mayor generacién de entropia. Asi se
puede considerar a la entropia como una medida de la magnitud de la conversion de exergia en anergia.

Ejemplo 5.12 Célculo del rendimiento exergético de una turbina de vapor.

La temperatura media de suministro de calor para el vapor de agua en una instalaciéon de turbina de vapor
es igual a 330 °C. Calcular el rendimiento térmico de la instalacién de turbina de vapor y el rendimiento
exergético del ciclo tedrico de la misma. Al hacer el célculo del rendimiento exergético, considerar que en el
hogar de la caldera se quema el combustible a la presion atmosférica; la temperatura maxima de la llama
es tiama = 1350 °C; el calor especifico de los productos de la combustién es constante. La temperatura del
medio se toma igual a 29'C. Se supone que no hay pérdida de calor en la caldera.

Solucién

El rendimiento térmico del ciclo se determina asi: de la ecuacion (5-4) tenemos tomando como temperatura
de la fuente célida la temperatura media de 330 °C: T1 = 330+ 273 = 603 °K.
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T, T, 603 302

N = = =0.499
) 603
El rendimiento exergético se calcula por medio de la ecuacion (5-58) obteniendo:
w
’7ex = —_—
Ex.cons.

Las exergias consumidas se pueden calcular como se explica en el ejemplo 5.11. De acuerdo a lo que se
dedujo en dicho ejemplo tenemos:

T ™ T T . R 38é499 623 o
Qch To In— QCL[l To h—| 1  m=2 o1 In =02
PP Y A T T, 1623 302

En este punto se plantea la siguiente pregunta. ¢Porqué es el rendimiento exergético mayor que el rendi-
miento térmico o de Carnot?. La respuesta se encuentra en la propia definicion del rendimiento exergético.
De acuerdo a la ecuacién (5-58) el rendimiento exergético resulta de dividir el trabajo producido por la exer-
gia consumida, mientras que en el caso del rendimiento térmico se divide el trabajo producido por el calor
consumido. Pero como la exergia es menor que el calor, el rendimiento exergético resulta mayor que el
térmico, ya que se esté dividiendo el mismo trabajo por un nimero mas pequefio. Esto nos ensefia que no
tiene sentido comparar ambos rendimientos, ya que en realidad miden cosas diferentes.

Efectividad de procesos

Nos apoyamos en la definicion dada por Gaggioli y Petit (Chem. Tech., vol. 7, pag. 496, 1977) que dividen
las sustancias en dos clases: sustancias de proceso que son el sujeto del proceso, 0 sea las sustancias so-
bre las que se opera para efectuar los cambios que son la esencia del proceso, y sustancias de trabajo que
son las que se emplean como medios del proceso. Por ejemplo, si se trata de calentar una corriente de eta-
nol con el fin de purificarlo en una columna de rectificacién y obtener alcohol puro de 96°, el etanol es la
sustancia de proceso y el vapor empleado como medio calefactor es la sustancia de trabajo. La eficiencia
Gaggioli es muy usada para evaluar el comportamiento de distintos disefios de intercambiadores de calor
que son tipicos procesos en los que no se produce trabajo mecanico. La eficiencia Gaggioli se define como:
L 5-60
e AB, (5-60)
ABp = variacion de exergia del producto. ABi = variacion de exergia de la sustancia de trabajo.
Esto es, si no hubiese generacion de entropia en un intercambiador isotérmico ideal de superficie infinita, la
variacion de exergia del producto seria igual a la variacion de exergia de la sustancia de trabajo porque la
generacion de entropia es cero, y la eficiencia o rendimiento Gaggioli es uno. Evidentemente en un inter-
cambiador real la exergia entregada por la sustancia de trabajo (vapor) al enfriarse es igual a la absorbida
por el producto (etanol) al calentarse mas una cierta porcién de energia disipada en vencer las resistencias
ofrecidas por ambos fluidos al paso de calor mas las pérdidas al medio ambiente, de modo que el rendi-
miento es siempre menor que uno.

Efectividad del intercambio de calor

La eficiencia exergética de un intercambiador de calor se define de manera similar al caso de un proceso.
Supongamos que el intercambiador de calor es un calentador, sin pérdidas de energia al medio ambiente y
sin consumo de energia como trabajo mecanico. En ese caso la sustancia de proceso es el fluido frio por-
que es el fluido sobre el cual se hace la operacion de calentamiento, es el sujeto del proceso. En cuanto al
fluido calido (el que entrega calor) es la sustancia de trabajo. Entonces usando la ecuacién (5-60) obtene-
mos la siguiente expresion.

AB;
AB,
AB: = variacion de exergia del fluido frio. AB. = variacién de exergia del fluido célido.

Nex = (5-61)

5.14.6 Balance exergético

El balance de exergia sirve para analizar sistemas reales, para extraer conclusiones Utiles con el fin de me-
jorar su funcionamiento. Es la parte mas importante del analisis exergético. El andlisis exergético difiere del
energético en dos aspectos muy importantes. Cuando se realiza un andlisis energético basado en el Primer
Principio de la Termodindmica no se hacen distinciones entre las distintas clases o corrientes de energia.
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Todas las formas de transferir energia se consideran equivalentes, y no se toma en cuenta la pérdida de
calidad de la energia. Por ejemplo, para el andlisis energético tiene la misma calidad una corriente de ener-
gia que se mueve desde una fuente célida hacia una fuente fria que la corriente inversa. Sin embargo, el
Segundo Principio de la Termodindmica nos ensefia que la calidad de estas dos corrientes es distinta, ya
que para el Segundo Principio importa el sentido de las mismas. En el andlisis exergético se toma en cuen-
ta la pérdida de calidad del flujo “contra la corriente” que requiere hacer una inversion extra no exigida por
el flujo “a favor de la corriente” lo que indica una diferencia de calidad de ambas corrientes. Es capaz de de-
tectar y cuantificar las ineficiencias que existen en el proceso, cosa que el andlisis basado en el Primer
Principio no es capaz de hacer.

Examinemos primero el caso de un sistema cerrado. Supongamos tener un sistema cerrado que en el curso
de una evolucion desde el estado inicial 1 al estado final 2 recibe una cierta cantidad de energia en forma
de calor Q, entrega otra cierta cantidad de energia en forma de trabajo W variando su volumen en la canti-
dad AV y modificado su entropia en una magnitud AS. De acuerdo a la ecuacion (5-56) deducida en el apar-
tado 5.14.4 tenemos:

B=Q To S (W Py V) (5-62)
¢, Qué significa esta igualdad?. Podemos ver es que la exergia disminuye puesto que para cualquier evolu-
cién real irreversible AS es siempre positivo. Ademas, el trabajo que produce el sistema se considera positi-
VO por convencién, de modo que toda evolucion irreversible capaz de producir trabajo ocurre siempre con
disminucién de exergia. ¢ Qué podemos deducir de este hecho?. Al disminuir la capacidad de producir tra-
bajo en cada evolucién, cualquier sistema cerrado debera reponerse a los valores originales de antes de la
evolucidn si se lo quiere seguir usando para producir trabajo. En otros términos, debe poder operar en ci-
clos, de otro modo su capacidad de realizar trabajo se agota de inmediato.

El caso en el que tiene mayor interés y utilidad el balance de exergia es el de los sistemas abiertos, por lo
gue nos concentraremos en esta cuestion. Para plantear el balance de exergia en un sistema abierto parti-
remos de la hipétesis de que la exergia es conservativa y que el régimen es estable, es decir que en defini-
tiva la exergia que entra al sistema de flujo debe ser igual a la exergia que sale, por todos los conceptos.
Puede entrar o salir exergia en forma de cualquier flujo de energia, ya sea macroscdépica, como calor o co-
mo trabajo mecanico, eléctrico o quimico.

Para plantear el balance de exergias suponemos en principio que el sistema se encuentra en régimen per-
manente o estable, tanto desde el punto de vista de las corrientes como desde el punto de vista del flujo de
energia. Por lo tanto, la exergia que ingresa al sistema tiene que ser igual a la que sale mas la que se des-
truye en el interior del sistema. Esta Ultima (la exergia destruida) debe ser igual a la entropia generada. Por
lo tanto, podemos plantear el balance exergético de la siguiente forma.

Bi+By =B +W, +0 (5-63)

En esta ecuacioén Bi representa la exergia neta de todas las corrientes que entran al sistema, Bz representa
la exergia neta de todas las corrientes que salen del sistema, Wo es el trabajo distinto del de circulacion, o
sea trabajo de eje, eléctrico, quimico, etc. Como en la ecuacién (5-39) ¢ representa la generacion de entro-
pia. También se puede interpretar a ¢ como la tasa de destruccién o pérdida de exergia, dado que si se
despeja de la ecuacion (5-63) se obtiene la siguiente expresion.

0= Bl+Bq (Bz +Wo)

Del examen de esta ecuacion surge que o es la diferencia entre las exergias que entran y las que salen.
Puesto que es imposible crear exergia, se deduce que cuando o es distinto de cero debe ser negativo, o
sea que representa la pérdida de exergia como consecuencia de las irreversibilidades propias del sistema.
Algunos autores distinguen entre destruccién y pérdida de exergia, porque entienden por pérdidas a las fu-
gas de exergia al medio ambiente, como consecuencia de las fugas de energia, en tanto que la exergia que
se destruye lo hace como consecuencia de las irreversibilidades internas del proceso. En el fondo, desde el
punto de vista practico es una distincién innecesaria, puesto que ambos procesos son irreversibles, tanto la
fuga de energia como la destruccion de exergia. No obstante, se contabilizan de forma distinta. Por ejemplo
se tiene un proceso en el que se extrae calor en un intercambiador. Este calor se disipa en la atmésfera por
medio de una torre de enfriamiento. El valor de la exergia perdida se contabiliza como una corriente de
exergia que sale del sistema, en tanto que la exergia destruida se contabiliza como una diferencia de exer-
gia debida al aumento de entropia del sistema como consecuencia de la transferencia irreversible de calor.
Para cualquier sistema la produccién (incremento) de entropia es proporcional a la intensidad de la fuerza
que impulsa el proceso. Por ejemplo en un proceso de intercambio de calor la fuerza que impulsa el inter-
cambio de calor es el gradiente térmico, y cuanto mayor sea el gradiente térmico tanto mayor es el grado de
irreversibilidad del sistema y el aumento de entropia que sufre. En consecuencia, tanto mayor sera la de-
gradacion de la energia utilizable, o sea la destruccién de exergia. Expresando esto en términos de relacio-
nes cualitativas tenemos para sistemas cerrados lo siguiente.
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o a(masa del sistema)- (intensidad de la fuerza impulsora)

Para sistemas abiertos tenemos:
o a(velocidad de flujo de masa)- (intensidad de la fuerza impulsora)
La intensidad de la fuerza impulsora se refiere a diferencias de temperatura, presion, concentracion de ma-

sa, etc. En una palabra, todos los procesos de transferencia, tanto de masa como de calor o de cantidad de
movimiento. Por regla general, estos procesos producen una considerable destruccion de exergia.

5.14.7 Balance exergético en una turbina
El balance de energia para una turbina en régimen estacionario con variacion de energia potencial despre-
ciable es:

Q W = m(hz h1)+ EC
En esta relacion el estado 1 corresponde a la entrada y el estado 2 a la salida. Podemos asumir las hipéte-
sis habituales: que la operacién de la turbina es adiabatica reversible y que la variacion de energia cinética
es despreciable. Entonces resulta:

W =m(h, h)
Pero si suponemos que la operacion de la turbina es adiabatica reversible la variacion de entalpias sera la
que resulte de una evolucion isentrépica, es decir:

WS = m(h2 hl)s
Esta no es la potencia real entregada, puesto que la evolucion real no es isentrépica. Introduciendo el ren-
dimiento isentrépico de la turbina tenemos:
Wreal = m(hl h2 )real =15 'Ws =1 m(hl h2 )s
El rendimiento exergético se puede calcular mediante la ecuacion (5-58) de la siguiente forma.
Wreal Wreal Wreal

“Exocons. By B, mlhy hy) To(si )

Notese que en esta ecuacion la exergia consumida incluye la destruccion de exergia debida a la irreversibi-
lidad propia del proceso. Cuanto mayor sea ésta, tanto menor sera el rendimiento exergético.

¢ Qué relacion se puede encontrar entre el rendimiento exergético y el rendimiento isentrépico en una turbi-
na?. El rendimiento exergético se puede escribir de la siguiente forma.

Wreal

T =g, ~

El trabajo producido por la evolucién si la turbina operase en Am isentropica se puede calcular en funcion
de la variacion de entropia y del rendimiento isentropico. En efecto:

Ns = Wreal = m(hl h2 )real = (hl h2 )real = hl h25 + hZS h2 =
W‘S m- (hl h2 )S (hl hz )S h1 hZS
ns=1 hy hy =1 T($? sx) =1 T(s> s)

Hex

. hy o h... h . .
La temperatura media que usamos en ‘esta filtima expreﬁlc’)n |5Sara calcular la diferencia de entalpias es la de
salida de la turbina, y se calcula de la siguiente manera.

T, 4T
T, — 2+ 1o
= 2

=

=h  h,
S S

Despejando el trabajo para la evolucion isentrépica:
W, = L (S2 s1)
I

Retomando la expresion que obtuvimos para el rendimiento exergético.
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Nex = Ns _ 1s _ Ns
T o mTo(S; S
7/]5+/®S Hs + _F 0(2 1) 773+(l 7’]5)__
2 m-: (SZ Sl) 2
1 #s
De donde:
Nex = ; (5-65)

1yl 1l
J’?s }‘%2

Esta expresion nos indica que el rendimiento exergético depende de la relacién de temperaturas del medio
a salida de la turbina. Cuando esta relacion tiende a 1 el rendimiento exergético tiende al rendimiento isen-
tropico. Para valores menores que 1 el rendimiento exergético es menor que el isentrépico, y para valores
mayores que 1 el rendimiento exergético es mayor que el isentrépico. Por lo tanto, para pequefios valores
del rendimiento isentrépico conviene que la temperatura de salida de la turbina sea lo mas alta posible con
respecto a la del medio porque eso permite obtener valores del rendimiento exergético mayores, y en con-
secuencia, menores pérdidas de exergia.

Sin embargo, este razonamiento se da de narices con el hecho indiscutible de que cuanto mas alta es la
temperatura de salida de la turbina tanto menor sera la utilizacion de la energia del fluido en la misma, dado
que la temperatura esta midiendo el contenido de energia térmica del mismo. En otras palabras, si el fluido
sale de la turbina con una temperatura muy alta, todavia contiene energia que no se ha podido extraer en la
turbina. Esta paradoja nos indica las debilidades del método exergético de analisis de procesos.

5.14.8 Balance exergético en compresores y bombas
Como sabemos, el balance de energia en un compresor se puede plantear de la siguiente manera.

Wy —h, h ol

s
En esta expresion 1 identifica las condiciones de entrada y 2 las de salida. En una bomba, el trabajo se ob-
tiene asumiendo comportamiento incompresible, de donde resulta la siguiente expresion.

2
V(Px P p
Wb:hz hl:-I-VdP: ( 2 1):2P 1
: G ps

La generacioén de entropia es:
0 = Wb + + @ B
1T

Si asumimos evolucién adiabética el segundo término de la derecha se anula, resultando:
o= m(hz hl) m(bz bl): m(hz hl) m[(hz hl) To(s2 S1)]=
=mT, (sz sl):To S
El rendimiento exergético asumiendo que el proceso es adiabatico (pero no isentrépico) resulta ser:
b, b, h, h To(sz 51) 1 To(Sz 51)

o= - = TR h

Como se hizo antes, es posible relacionar el rendimiento exergético con el rendimiento isentrépico. De la
definiciéon de rendimiento isentrépico tenemos:

e (hz hl)s 1 h, hy _1 T,{s ) ® W, =I2 (s s1)
h2 h1 h2 hl Wb 1 775
Por otra parte:
To (52 Sy ) o To
ex :1 —:1 —:1 —1 s 5'66
n T " T 1 ) (5-66)

Por lo tanto, cuanto mas baja sea la temperatura media operativa del equipo tanto menor sera el rendimien-
to exergeético. Esto significa que si el equipo se debe operar a baja temperatura por exigencias impuestas
por el proceso, el rendimiento isentropico debera ser elevado (tendiendo a 1) para que el rendimiento exer-
gético se mantenga dentro de valores razonables, con menor destruccion de exergia.

Introduccion a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Segundo Principio de la Termodindmica 246

5.14.9 Balance exergético en intercambiadores de calor sin cambio de fase ni mezcla
Imaginemos un intercambiador de calor construido como una caja prismatica dividida en su longitud mayor
por una chapa, en dos mitades. Cada mitad tiene una tuberia de entrada y otra de salida. Por la mitad supe-
rior circula un fluido frio de izquierda a derecha con temperaturas de entrada y salida t1 y t2. Por la mitad in-
ferior circula un fluido célido de derecha a izquierda con temperaturas de entrada y salida t3 y ta.
Se pueden distinguir tres tipos de irreversibilidad que generan destruccion de exergia.
L Irreversibilidad debida a la transmisién de calor entre los fluidos con diferencia finita de temperatura.
L Irreversibilidad debida a la pérdida de presién en los fluidos causada por la friccion.
[ Irreversibilidad debida al intercambio de calor con el medio ambiente.
Normalmente la Ultima causa de irreversibilidad se puede despreciar porque el intercambio de calor con el
medio se ve obstaculizado por la aislacion térmica que protege estos equipos. Igualmente se suelen des-
preciar las variaciones de energia cinética y potencial.
Podemos plantear balances de energia y de exergias en el equipo. El de energia queda de la siguiente ma-

nera. ms (hz hl) me (h4 h, ): 0
En tanto, el balance de exergia se plantea como sigue.
me (b, br) me(bs bs)+o=0
El rendimiento exergético se plantea en la forma (5-61) es decir:
By me (b, by)
T =B, T Tm (0, by)

Puesto que ambos fluidos varian su temperatura a la vez, se deduce que la diferencia de temperaturas que
tiene cada uno de ellos con la temperatura ambiente aumenta en uno y disminuye en el otro. En conse-
cuencia, uno de ellos aumenta su exergia a expensas de una disminucién de exergia del otro. En estos
términos el intercambio de calor también se puede interpretar como un intercambio de exergias.

(5-67)

5.14.10 Balance exergético en intercambiadores de calor sin cambio de fase con mezcla

En ciertos casos conviene mezclar dos corrientes para conseguir un intercambio de calor mas eficaz. Este
es el caso del calentamiento de agua liquida con vapor de agua, que se hace burbujear directamente en el
seno del liquido. Analizaremos el caso de un sistema en flujo estable. Sea una corriente 1 que se mezcla
con otra corriente 2 para dar como resultado una corriente 3. Un balance de masa establece que:

m1—|—m2:m3

Un balance de energia permite plantear: my - hy + ms - h, = mgy - h
Por ultimo, también podemos plantear un balance de exergias con un modelo conservativo agregandole la
degeneracion o destruccién de exergia.

m3-b3 mp_-bg ml-b1+0'=0
Este sistema de tres ecuaciones con tres incégnitas se puede resolver, ya que es un sistema lineal. Del ba-
lance de exergia surge que el rendimiento exergético viene dado por la siguiente expresion.

m; - by
Nex = (5-68)
my-by+m, - b,
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APENDICE

Otros enunciados del Sequndo Principio

En aras de la claridad nos hemos limitado a exponer el Segundo Principio en forma clasica, o sea, siguien-
do mas o menos un orden histérico. Estrictamente, esto no es del todo cierto. En realidad, la historia de la
Termodinamica nos muestra que las ideas que fundamentaron los distintos enunciados del Segundo Princi-
pio son en algunos casos anteriores a la formulacion del Primer Principio. Ya en su obra publicada en 1824
Sadi Carnot analiza los ciclos térmicos en forma tedrica, sentando las bases del Segundo Principio. Pero en
épocas de Sadi Carnot todavia se pensaba en términos de cal6rico, que era considerado el fluido que im-
pregna a toda la materia y se libera como consecuencia del trabajo mecanico. La idea de la energia que se
manifiesta en diversas formas, y de la conservacion de la energia no iba a surgir hasta 1842 con los traba-
jos de Mayer y Joule quienes demostraron que el calor es convertible en trabajo y viceversa. S6lo en 1865
se inventa por Clausius el concepto de entropia. Seglin parece ya el padre de Sadi Carnot, el Ministro de
Guerra de Napoledn Lazaro Carnot, habia publicado un trabajo en 1783 titulado “Ensayo sobre las maqui-
nas en general” donde trata la analogia entre el flujo de la energia térmica en una maquina de calor y el flu-
jo de agua en una rueda hidraulica. No cabe duda que estas ideas influyeron en la génesis de los concep-
tos basicos que llevaron a los distintos enunciados “clasicos” del Segundo Principio. Estos se debieron prin-
cipalmente a Clausius (1851), Kelvin (1882) y Planck (1897).

Las ideas en las que se basan las primeras formas de enunciar el Segundo Principio hoy se conocen como
“enfoque clasico” o “de ingenieria”. Para los cientificos puros este enfoque estaba un poco limitado porque
se consideraba falto de generalidad y de rigor matematico. Asi es como se continda trabajando en la bus-
gqueda de enfoques mas satisfactorios en esos aspectos. Estos esfuerzos produjeron una pequefa familia
de enunciados del Segundo Principio que, en el fondo, tienen los mismos defectos que los enunciados de
Carnot, Planck-Kelvin y Clausius: so6lo contemplan aspectos parciales del mismo. No se ha podido obtener
ningun enunciado capaz de contener a todos los integrantes de la familia, lo que no deja de ser llamativo,
porque en Ciencias cualquier hipétesis superadora fatalmente incorpora las viejas teorias. Esto probable-
mente signifiqgue que todavia no esta todo dicho en el campo de la Termodinamica. No obstante, con algin
esfuerzo se puede demostrar que todos estos enunciados son equivalentes, lo que permite sospechar que
quizas exista un principio de orden superior del cual se derivan estos diferentes aspectos del Segundo Prin-
cipio.

El enunciado de Carathéodory
Max Born solicité en 1905 al matematico griego Carathéodory (quien se habia destacado en el campo de la
topologia) que formulara el Segundo Principio de una manera mas general y rigurosa. Este en 1909 produjo
un trabajo en el que se formula un enunciado de caracter mas general pero también mas abstracto que las
formas clasicas del Segundo Principio.
Su enfoque se basa en las ecuaciones diferenciales de Pfaff. Recordemos del apartado 1.1.8.3 que las
ecuaciones diferenciales de Pfaff tienen la siguiente forma.

dF = Xadx1 + Xadx2 + Xs3dx3 + ... + Xndxn
Carathéodory formul6é dos teoremas relacionados con estas ecuaciones. El Primer Teorema de Carathéo-
dory establece lo siguiente.
Si para una expresion diferencial de Pfaff en cualquier nimero de variables existe un factor in-
tegrante, entonces en el dominio de estas variables y en una region arbitrariamente cercana a
un punto P, existen otros puntos que son inaccesibles desde P a lo largo de una trayectoria que
corresponda a una curva que sea solucion de la ecuacion diferencial Pfaffiana.
El Segundo Teorema de Carathéodory plantea lo siguiente.
Si una ecuacion diferencial de Pfaff tiene la propiedad de que en el dominio de sus variables,
cada region en la vecindad de un punto P contiene otros puntos que son inaccesibles desde P a
lo largo de una trayectoria que corresponda a una solucion de la ecuacion diferencial dF = 0,
entonces existe un factor integrante para la expresion.
Tomemos la expresion del Primer Principio de la Termodindmica que en ausencia de otro trabajo que no
sea mecanico tiene la forma:

dQ =dU + PdVv
Esta es claramente una ecuacion diferencial de forma Pfaffiana. En situaciones mas complejas en las que
existan otras formas de trabajo tenemos una expresion de la siguiente forma.
dQ =dU + PdV + Xidx1 + Xzdx2 + ...+ XndXn
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De acuerdo con el Segundo Teorema de Carathéodory, si para esta forma diferencial existen puntos inac-
cesibles (las condiciones de accesibilidad estan determinadas por la forma de las funciones que acompa-
fian a los diferenciales), entonces el diferencial dQ tiene un factor integrante:

dp - 90

A

De tal manera existe una primera integral para d®, lo que implica que es una funcién de punto (funcién de
estado). De aqui surge la variable de estado entropia en la formulacion de Carathéodory, asi, @ =S, y surge
ademas la temperatura absoluta como el factor integrante, A = T. De la imposibilidad de alcanzar ciertos
puntos (estados) se deriva la existencia de procesos imposibles. Asi, todos los resultados obtenidos de la
forma clasica pueden ser derivados a partir del Segundo Teorema de Carathéodory.
La derivacién de Carathéodory se puede considerar mas abstracta que la clasica, pero tiene a su favor la
ventaja de que es mas general, precisa y rigurosa. Va de lo general a lo particular, se concentra en la forma
general de las ecuaciones de los sistemas termodindmicos y no en caracteristicas particulares de algunos
sistemas como maquinas térmicas, refrigeradores, bombas de calor, etc. Con el método clasico se tiene la
situacién opuesta, a partir de sistemas particulares se hacen extrapolaciones. Al utilizar el enfoque clasico
puede resultar extrafio aplicar un postulado basado en la operacidon de una maquina térmica ciclica a un
sistema que consiste en un sdélido deformable o a un material viscoelastico.

El enunciado de Boltzmann

El enfoque microscopico es muy usado en la literatura moderna para definir la entropia, y a partir de ella el
Segundo Principio de la Termodindmica. El primero en usar este enfoque fue Boltzmann que en 1877 pro-
puso el siguiente enunciado del Segundo Principio.

El estado macroscopico de un sistema aislado es tanto mas probable cuanto mayor nimero de
microestados Q comprende, y llamando entropia de un estado a la variable S = k In(Q) el sis-
tema tiende a evolucionar hacia el macroestado con Q maxima.

La ventaja que presenta este enunciado es que permite relacionar el concepto de entropia con la tendencia
de todos los sistemas a alcanzar un estado de equilibrio. También permite establecer relaciones entre la en-
tropia y la informacion, definida como el conocimiento que se tiene del suceso o estados del sistema, medi-
ble a través de las probabilidades estimadas para sus diversos estados posibles. Este enfoque tiene la ven-
taja de que permite aplicar la Termodindmica a campos bastante ajenos desde el punto de vista del enfo-
que clasico, como la teoria de las comunicaciones y la informatica.

Dicho sea de paso, el concepto de informacién que introduce el enunciado de Boltzmann nos permite resol-
ver la Paradoja de Gibbs, que se puede enunciar asi:

Si se mezclan dos gases ideales distintos a presion y temperatura constantes se genera una canti-

dad de entropia que se puede calcular en funcién de las proporciones y de las propiedades de cada
gas. ¢Qué pasa entonces si mezclamos dos gases distintos a presidén y temperatura constantes?.

Esta paradoja es realmente desconcertante si se analiza desde el enfoque de la Termodindmica Clasica.
Vayamos al apartado 5.11. De acuerdo con la ecuacion (5-33) resulta que un sistema que se mezcla a pre-
sién y temperatura constantes no presenta variacién de entropia. Por mas que resulte dificil imaginar una
mezcla en estas condiciones, el proceso no es imposible. Por supuesto, seria isentropico. Esto es totalmen-
te desconcertante, porque la mezcla de gases distintos (por ejemplo, dos is6topos de un mismo gas, como
en el proceso de difusiébn gaseosa para separar el U™ del U238) es un proceso irreversible, y por lo tanto
ocurre con aumento de entropia. La Termodinamica Clasica se encuentra impotente para resolver esta pa-
radoja.

So6lo podemos resolverla si reconocemos que la entropia depende de la informacién disponible. En este ca-
s0, el hecho de que las sustancias sean distintas es parte de la informacion disponible.

El enunciado de Cullen

En 1960 se conoce el enunciado que es la base de todas las presentaciones axiomaticas del Segundo
Principio y dice asi:

Existe una funcion homogénea de primer grado de las variables conservativas y aditivas de un
sistema, S = S(U, V, n) que es maxima en el estado de equilibrio al que tienden naturalmente

los sistemas al liberarlos de sus restricciones.

Este enunciado constituye la base del método axioméatico de ensefianza del Segundo Principio. Permite de-
ducir las mismas conclusiones que obtiene la Termodindmica Clasica sin recurrir al estudio pormenorizado
de los enunciados de Clausius, Carnot y Planck-Kelvin. El costo que se paga por este ahorro es que hay
gue aceptar el enunciado de Cullen del Segundo Principio casi como una cuestion de fe.
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El enunciado de Hatsopoulos y Keenan

Este enunciado propuesto en 1965 tiene relacion con los anteriores por la medida de la capacidad de reali-
zar trabajo del sistema. En forma muy breve establece lo siguiente.

La capacidad de realizar trabajo de un sistema aislado decrece o permanece constante con el
tiempo.

El enunciado de Hatsopoulos y Keenan tiene importancia porque relaciona las ideas de la Termodinamica
con el tiempo. Si se estudia la Termodinamica con un enfoque clasico no se encuentra ninguna referencia a
la variable tiempo, a pesar de que obviamente tiene una importancia fundamental. Las ideas de Prigogine
con relacion a esta variable conducen a desarrollos muy importantes en la Termodinamica de los sistemas
gue no se encuentran en equilibrio, cuya principal aplicacién es el estudio de las reacciones quimicas.

El enunciado de Woods

En 1980 se conocié esta forma de enunciado que establece lo siguiente.

En una evolucion adiabatica entre dos estados con el mismo volumen y la misma energia me-
canica el sistema soélo puede recibir trabajo, pero no puede entregar trabajo.

Este enunciado esta relacionado con la pérdida de capacidad de realizar trabajo del sistema, que es un as-
pecto no tratado en forma directa por otros enunciados.
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CAPITULO 6
ENERGIA LIBRE

6.1 Introduccidn

En este capitulo estudiaremos una funcién de estado de la mayor importancia para definir el equilibrio en los
sistemas de varios componentes, denominada energia libre. También deduciremos las ecuaciones que
permiten evaluar las funciones de estado mas importantes para gases reales en condiciones no ideales.

6.2_ Energia libre. Energia libre de Helmholtz

Aplicando el Primer Principio de la Termodinamica para un sistema cerrado que produce trabajo:

oW =0Q dU (6-1)
Es evidente que el trabajo proviene en parte del calor aportado y de la energia interna que disminuye.
Hemos establecido (ver la ecuacion (5-18) del apartado 5.9.3 en el capitulo anterior) que la suma de la va-
riacién de entropia del sistema dS y del medio ambiente dSe es positiva, 0 a lo sumo nula cuando el proceso
es reversible y el sistema esta aislado. Sea dQ el calor que fluye hacia el sistema y To la temperatura de la
fuente que suministra ese calor. Supongamos ademas que To es también la temperatura del sistema, para
gue la evolucion sea reversible, con un gradiente de temperatura nulo. De acuerdo a la ecuacion (5-12) del
capitulo 5 para evoluciones reversibles tenemos:

dSe = 5Q®d5 £80®T0d885Q
TO TO

Reemplazando 6Q en (6-1) por algo que es mayor, convertimos la igualdad (6-1) en la siguiente desigual-

dad:
OW §T,dS dU ® oW § (dU TOdS)

Integrando:
2
5W=W ®W 6Ul Uz To(S]_ Sz)

%
Definimos una propiedad que llamamos energia libre de Helmholtz y notamos con la letra F. En algunos tex-
tos se la denomina funcién trabajo y se nota con la letra A. Se define como:
E=U TS (6-2)
Recordemos nuevamente que T es la temperatura del sistema. Puesto que F se define en funcion de pro-
piedades de estado del sistema, es también una propiedad de estado del sistema.
A temperatura constante la diferencia de energia libre de Helmholtz es:

Fi—F=Ui—UWU2-T(S1—S2) ®

®W; 3 (Fl Fz)r y Wr§ AR (6-3)

Esto significa que el valor de la disminucién de energia libre de Helmholtz fija el limite superior al trabajo
isotérmico realizable cuando el sistema intercambia calor con una fuente. O, dicho en otras palabras, el tra-
bajo isotérmico en ese proceso nunca puede superar a la variacién de energia libre de Helmholtz que expe-
rimenta el sistema. Si el proceso es reversible rige el signo igual, si es irreversible rige el signo <.

6.3 Energia libre de Gibbs

Supongamos ahora que el sistema es capaz de realizar trabajo de expansion P dV y también trabajo de otra
clase distinto del mecéanico de expansion, como por ejemplo trabajo eléctrico, como en una bateria o
acumulador eléctrico, o trabajo quimico, como el que ocurre durante una reaccion. Luego, si We = P dV es el
trabajo de expansién y Wo es el otro, es: W=We +Wo

Supongamos que en forma analoga a como ocurre con el trabajo de expansion se puede representar exac-
tamente el trabajo distinto del de expansion, integrarlo segin un camino y que en una palabra sea posible
tratarlo matematicamente y medirlo fisicamente. Si el proceso ocurre a presion constante Po;
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2

4 dv +W, = PO(V2 V1)+Wo

1

Si ademas de ocurrir a presion constante se intercambia calor con una sola fuente que esta a temperatura

To, por la ecuacion (6-3) sera:
Poo/z V1)+Wo dU: U, TO(Sl Sz)®

® W, 8(U1 Uz) TO(Sl S2)+ Po(Vz Vl)
En general a cualquier temperatura y presion Ty P:

(VVO)T,P 8(Ul UZ)T,P T(Sl SZ)T,P+P(\/2 Vl)T,P

Definimos una propiedad del sistema llamada energia libre de Gibbs (también llamada entalpia libre en al-
gunos textos) gue notamos G:

G=U TS+PV=H TS| (6-4)
(Gl G, )T,P = (Ul Uz)T,P T(Sl S, )T,P + P(Vz Vl)T,P
Por o tanto: (W, }rp 8 (G, G, )rp, es decir:

W, 71 AG (6-5)

Es decir que de modo analogo a la funcién F, la energia libre de Gibbs G impone un limite al trabajo distinto
del de expansion obtenible en un proceso. El signo igual rige para procesos reversibles y el < para procesos
irreversibles. Se debe notar que tanto G como F solo dependen de los estados inicial y final del sistema, es
decir son propiedades de estado del sistema independientes de la evolucidon o camino recorrido, sobre los
gue no se ha dicho nada; por lo tanto tienen diferencial total exacta y son integrables por cualquier camino.
Con respecto al significado de la palabra libre, considere que un proceso no puede convertir toda su energia
interna en trabajo (ecuacion (6-3)) sino tan solo la fraccién AF que como es légico sera AF < AU porque F =
U — TS de modo que, siendo T > 0 y AS > 0 en un proceso espontaneo (o a lo sumo AS = 0 en uno reversi-
ble) vemos que AF es la fraccion “libre” (esto es, convertible en trabajo) de la energia interna.

El mismo razonamiento vale para la energia libre de Gibbs. Esta Ultima tiene mayor interés para los quimi-
cos porque las reacciones quimicas se suelen desarrollar a temperatura y presién constantes. Entonces en
ausencia de trabajo mecénico de expansidn, la energia consumida en la reaccidon quimica viene dada por la
ecuacion (6-5). En algunos textos se denomina entalpia libre a la energia libre de Gibbs. Si suponemos que
una reaccion ocurre en forma reversible e isentropica, entonces AG = AH, es decir que es igual al calor de
reaccion.

Es interesante notar que si comparamos la ecuacion (6-5) con la (5-49) que se dedujo en el apartado 5.14.1
del capitulo anterior encontramos una gran similitud. De hecho ambas ecuaciones son iguales si asumimos
gue la evoluciéon que experimenta el sistema ocurre a una temperatura del sistema constante e igual a la
temperatura To del medio ambiente. Por otra parte, puesto que la entalpia es H = U + PV se deduce que la
ecuacion (6-5) es igual a la (5-55) que encontramos en el apartado 5.14.4 del capitulo anterior. Vale decir, la
variacion de energia libre de Gibbs de un sistema que evoluciona desde un estado cualquiera hasta alcan-
zan un completo equilibrio con el medio ambiente y como consecuencia de la cual su temperatura y presion
se igualan a la temperatura To y a la presion Po del medio ambiente es igual a la exergia del sistema. O lo
gue es lo mismo, para una evolucién idealmente reversible, es el trabajo maximo que puede desarrollar el
sistema por cualquier camino.

Entonces una pregunta que surge naturalmente es la siguiente. ¢Para qué se necesita la energia libre de
Gibbs cuando tenemos la exergia que cumple la misma funcién?. La causa es que en realidad no son igua-
les. La energia libre de Gibbs es una funcién de estado del sistema mientras que la exergia depende de la
temperatura y la presion del medio ambiente. Podemos igualarlas si suponemos que la evolucion del siste-
ma es reversible y se completa hasta alcanzar un equilibrio perfecto con el medio ambiente. Por otra parte,
la energia libre de Gibbs se desarrollé desde la Termodindmica Quimica, mientras que la exergia surge de
la necesidad de contar con una herramienta para la Termodindmica de la energia. Tienen historias diferen-
tes, y se usan de distinta forma y para aplicaciones diferentes. Los Ingenieros Mecanicos interesados en las
aplicaciones de la Termodinamica a la gestién y optimizacion de sistemas energéticos necesitan la exergia
pero no encuentran utilidad para la energia libre de Gibbs, por lo tanto no necesitan estudiarla. En cambio
los Ingenieros Quimicos encuentran una gran cantidad de aplicaciones de la energia libre de Gibbs. Ade-
mas pueden desarrollar su actividad en el campo de la Termodindmica de la energia en un pie de igualdad
con otras especialidades de la Ingenieria.

F, G, U y H se denominan funciones caracteristicas porque conocida una cualquiera en funcién de variables
de estado es posible obtener las demas.

W =P,
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6.4 Ecuaciones de Maxwell

Recordemos del Andlisis Matematico que se dice que una funcién z = z(x, y) tiene diferencial total exacto
cuando es posible expresarlo asi:

dz=Mx, ydx+Nx,ydy (6-6)
y ademas se cumple que:

My = 6-7
Y 1) D
dz = —| dx+ (1| dy

Mx,y:ﬁi\ Nx,y:(t_z\
( ) % X)y ( ) < y}x
porque si: L Z\L Z\
' 5Q = TdS = dU 4+ PdV ®T:5£S)

5Q-TdS—dU L PdV @ T :gi\

S M

p_ [ Y

{ Vs
LT _ P
i Vs Sk
es obvio que: ‘ y

2 N 2

Por lo tanto: == —_— =

Aplicando esto al caso que nos ocupa, Si:



(6-8)

(6-9)
(6-10)
Si (6-11)
y:
SiF=U TS®dF=dU TdS SdT pero ™Q=TdS=dU + PdV ®
®dF=dU dU PdV SdT® P= J \ (6-14)
Vi
| (6-15)
[ | (6-16)
SiG=H TS®dG=dH TdS stT pero ™MQ=TdS=dH VdP ®
0Q=TdS=dH VdP® T =
Q J S ) | (6-17)
y_tH
i PJs
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Las ecuaciones (6-10), (6-13), (6-16) y (6-19) son las ecuaciones de Maxwell.

6.5 Condiciones de equilibrio fisico-quimico

Supongamos tener un crisol que contiene estafio liquido. Este se encuentra en reposo en el fondo del crisol,
inmavil y en consecuencia en equilibrio mecanico, es decir que no se produce alteracién en su posicién sin
accion mecanica externa. Esto no quiere decir que haya equilibrio quimico. Al estar en contacto con la at-
mosfera debido a su alta temperatura una parte se oxida en forma irreversible mientras otra se evapora. Es-
tos procesos espontaneos ocurren con aumento de entropia hasta llegar a un equilibrio fisico-quimico com-
pleto, ya sea que se enfrie y se detenga la evaporacién y oxidacion o, si el proceso es isotérmico, hasta la
evaporacion y oxidacién total, dado que la atmdésfera absorbe inagotablemente vapor y tiene oxigeno en
abundancia. Vamos a suponer en nuestro analisis que todos los procesos de cambio diferencial ocurren de
modo reversible. Hay muchos sistemas reales que se aproximan a este comportamiento ideal, por ejemplo,
aquellos en los que la evolucion es muy lenta y sin procesos disipativos. En tales casos el cambio de entro-
pia es nulo: dS = 0.

Un sistema esta en equilibrio estable cuando, luego de un desplazamiento finito de la variable elegida para
describir la marcha del proceso, y si cesa la accion que lo causa, el sistema retorna espontaneamente a su
estado original. Por ejemplo un gas disuelto en un liquido: si se aumenta la presién del gas sobre el liquido
se disuelve mas gas, pero si esta vuelve a su valor primitivo el gas lentamente difunde desde el liquido y se
desprende, como podemos observar en una gaseosa que se deja destapada un cierto tiempo.

El equilibrio se dice inestable si un desplazamiento finito produce un cambio irreversible (es decir, acompa-
flado de un aumento de la entropia) del conjunto formado por el sistema y el medio ambiente. Ejemplos no
faltan: una mezcla explosiva que se comprime en un motor Diesel explota con modificacion irreversible de la
composicion, puesto que del humo es imposible regenerar el combustible sin consumir energia, y por lo tan-
to con fuerte aumento de entropia. El equilibrio inestable, cuando se rompe, produce otra condicion distinta
gue se caracteriza por tener equilibrio estable. Por ultimo, existe un tipo de equilibrio denominado relativa-
mente estable (o de estado metaestable) en el cual el sistema se puede encontrar durante un periodo de
tiempo prolongado, que se caracteriza porque las acciones externas de poca magnitud (perturbaciones)
provocan desviaciones pequefias del sistema con respecto al estado metaestable pero no producen el tran-
sito hacia otro estado mas estable al desaparecer la accién. En cambio una accién suficientemente fuerte
aparta al sistema de su estado metaestable en forma definitiva, pasando a un nuevo estado estable.

Una vez definido el estado de equilibrio fisico-quimico en estos términos, podemos emplear las funciones
caracteristicas para definir cuando un sistema se halla en equilibrio fisico-quimico.

SiMQ=TdS =dU +™W y T™W = PdV +™W, entonces dU =TdS Pdv ™™W
Pero:
U=H PV®H=U+PV ® dH=dU + PdV +VdP =
=TdS Pdv ™W, 4+ PdV +VdP =TdS+VdP ™W,
U=F+TS®F=U TS®dF=dU TdS SdT=
=TdS Pdv ™W, TdS SdT= SdT Pdv w™W,

U=G PV+TS®G=U+PV TS® dG=dU +PdV +VdP TdS SdT
=TdS PdV ™W, +PdV +VdP TdS SdT = SdT +VdP ™W,

En el equilibrio:

dU =TdS PdV ™W,, entoncesa Sy V constantes: dU = T™W,
dH = TdS+VdP ™W,, entoncesa Sy P constantes: dH = ™W,
dF = SdT Pdv ™W,, entoncesa Ty V constantes: dF = ™W,
dG SdT +VdP T™W,, entonces a Ty P constantes: dG = ™W,
Es evidente que si no hay otro trabajo que el mecéanico de expansion las condiciones de equilibrio son:
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a Sy V constantes: dU =0
a Sy P constantes: dH =0
a T yV constantes: dF =0
a Ty P constantes: dG =0

Como las variables mas faciles de controlar son temperatura y presion, la variable caracteristica mas usada
es la energia libre de Gibbs.

Asi se dice que un proceso quimico (reaccién, cambio de estado, etc.) esta en equilibrio fisico-quimico
cuando su energia libre G permanece constante.

Pensemos ahora en un proceso que avanza en la direccion de x creciente, siendo x un parametro de estado
gue sirve para medir el progreso alcanzado, es decir, por ejemplo x puede ser la composicién en una reac-
cién quimica. En la parte espontanea del proceso este progresa con liberacion de energia y evidentemente
por la ecuacion (6-5) debe disminuir G, ya que si se produce trabajo este es positivo. Llega un momento, sin
embargo, en que el proceso se detiene, es decir, se alcanza el equilibrio para esas condiciones.

Quedan dos caminos para hacer proseguir el proceso: o0 cambiamos las variables, o entregamos energia al
proceso.

Si mantenemos constantes las variables, la Unica forma de hacer continuar el proceso mas alla del equilibrio
es suministrando trabajo, es decir, energia, lo que producira un aumento de la energia libre G, como se de-
duce de la ecuacion (6-5). Un esquema simplificado a P y T constante es el siguiente.

G G

Se libera
energia

— Se consume

e energia

Equilibrio X

6.6 Estimacion de entalpia, entropia y otras propiedades en gases reales

Vamos a estudiar las técnicas para estimar valores razonablemente exactos de propiedades importantes,
necesarias para el calculo de procesos en ingenieria quimica. El problema se puede atacar desde dos an-
gulos: desde el punto de vista de las ecuaciones de estado y desde el punto de vista de las correlaciones
generalizadas. Ambos enfoques se han usado con variado éxito. Para hidrocarburos y gas natural se ha
empleado con éxito la ecuacién de Redlich-Kwong o algunas de sus variantes (Peng-Robinson, modifica-
cién de Soave) y la de Benedict y también diversas técnicas generalizadas.

6.6.1 Fundamentos
# Considerando S en funcion de Py T:

LS) o Ls)
5=l 0T P

De la ecuacion (6-19): j.lin - &l\

Ph { Th
™Q=TdS=dH vdP ® aP constante: TdS; = dH, = CpdT, ®
@ =5i\| _ & (6-20)
dTe Tl T
Por lo tanto:  dS _CPgr kl\\ dP (6-21)
T i T
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# Considerando S en funcién de Vy T:

s 3
5= Vg o

™Q =TdS=dU + PdV ® aV constante: TdS, =dU, = CvdTy ®

®ds" :\Zi\ _ (6-22)
diy { TH T
De la ecuacion (6-16): &i\\ :\Li\\ ® dela(6-16)y (6-22):
N A Vi
ds = SVar . Pl gy (6-23)
T T
#  Sino hay trabajo distinto del de expansion:
dH=T dS + V dP
Considerando S en funcion de Py T:
S) S) S) S)
dSJ—| dT ﬁ_| dP ® dH :Tﬁ_ dT Tﬁ_| dP +VdP
{Th T Ph Th PR
V) S)
Perodela (6-19): [ —| = [L—
L= 13
LS) Cp .IL S)
ydela(6-20: f —| = == ® T[—| =C
i
Por lo tanto: dH :deTﬂ{/ T] | |dP (6-24)
11 T el
i
{ Pk { T
- V
_dr VY
v { T
J— AS
PT TP
De la ecuacion (6-20) (L i\\ _ @ Li\| - &l\
T p'l P)T < T )p
é \“P A1
e don esTdeducLedeLinrvepia?to: Hl[ Cp\| h 4/ H ®L |- T || (6@%4)
D} { T Te)e T{ Pk {' T ) { Ph
# Retomando la ecuacion (6-21): dS = Cp | dP
®dCR)= Tl | op T
Recordemos que: P
y de la ecuacion (6-19): | |
Por lo tanto:
2
V
| = Y AL
( i Jr

L 2



(6-25)

La estimacion de entalpias y entropias se puede hacer recordando que tanto H como S son funcio-
nes de estado, es decir que la integral de dS o de dH es independiente del camino. Supongamos te-
ner un célculo en el que se necesita S 0 H a una presién y temperatura P1 y T1. Si disponemos de un
valor de S o0 H a una presién y temperatura de referencia Po, To es posible elegir el camino del modo
gue mejor convenga, por ejemplo, primero a presion constante Po (con lo que se anula el término en
P ya que dP = 0); entonces tenemos una variacién de S o H a presién constante = Po donde sélo va-
ria la temperatura desde To hasta T1. Luego seguimos otro camino a temperatura constante = T1 in-

Introduccion a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Energia libre 257

tegrando sélo en funcién de la presién (el término en T queda anulado ya que dT = 0) desde Po has-
ta P1, y asi obtengo otra variacion de S o H a temperatura constante. La variacion total de la propie-
dad sera entonces la suma de las dos ya calculadas. De acuerdo a como sea la ecuacion a integrar
la variacion de la propiedad sera ideal (si empleo la ecuacion de gas ideal) o real si empleo una
ecuacion de gas real.

P Supongamos conocido un valor de una propiedad genérica £
en las condiciones Po y To, £roTo.
2, 5. 1) Ny .
La variacion total de la propiedad < es:
L10=AL p+ALT.
Desarrollando:
1’“ LPLT1— LPOTO = LPOTL— LP0OTO + LPLTL — LPOTL.
5. ) Por lo tanto:
LpriT1=A L£10+ LPoTO0
7 T T

Con respecto al calor especifico la situacion es mas simple.
Dado que las expresiones en serie de potencias de T cuyos coeficientes se encuentran tabulados
en la bibliografia permiten calcular Cp° es decir a presion nula (pero este valor es bueno para pre-
siones desde la atmosférica hasta 3.5 ata) es posible estimar Cp° a cualquier temperatura. La in-
fluencia de la presion se puede tomar en cuenta mediante la integracion de la ecuacion (6-25) y
aqui nuevamente se puede usar una buena ecuacion de gas real o una técnica generalizada.

6.6.2_ Estimacion de entalpia en gases reales

A)__A partir de métodos generalizados
Vamos a examinar el método generalizado basado en el factor de compresibilidad critico. Retomando la
ecuacion (6-24):

dH =CpdT + |V T | [dP

, ZRT |, w), ZR RT| 2)
SEMOPV:ZMTCDW:r———CD{F?y =———+75-——\

Y A R ) )

Reemplazando: Um =V iRFfi f;_mi\
Pero: { P r { JP
-1 ,n2P LORL T Z)
e rell) - a5 ®
RT,> [ z) dy RT? [ Z)
®MM*_-%—WHHE®T} p— el ||, OPr

megrando: ~ dm_RT.? L Z
ntegrando: :I__ — r L d(ln[Pr])

Y, finalmente: r

[y a* 1Al P, | -

thl—hij z [ Z 4P (6-27)
j—F—}, =R, P M—T? L (In[P))

esulta interesante examinar esta expresion. Cada término tiene las mismas unidades que el calor es-

pecifico, pero como ya observamos en el apartado 1.1.6 del capitulo 1, el valor expresado en
Kcal/(Kmol °C) es numéricamente el mismo que el expresado en BTU/(Lbmol °F).

Esta integral esta resuelta en forma gréafica y tabular (Houghen, Watson y Ragatz); permite evaluar la
variacion de entalpia por efecto de la variacion de la presion a temperatura constante, es decir la se-
gunda parte de la ecuacion (6-24).
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A seguir vemos la grafica generalizada de diferencia de entalpias molares elaborada por Houghen y colabo-
radores.

L T, =10 I
8 105
" o /I\'\Q —
D" S 1B y |
& A7
4 °'+ y \,\) ~
: y, (V4
3 5‘-‘? Y, l/l 4 4,\\3, als
S AN Y 1
24
2 - , £ . // / // \\‘: d -
Q'\ 7 4 4 47 V. /“I
";.
; AD IV AT 2%
1 37404 V87 /NI 41 IG NI
) Q'b y, 74 . 7(’
4% 08 il 405 AVAVAV, 44 y
3 | 1S AL Vi &7, A . v 30 155
o &;ﬂ LY IAX VL / 7 ’4:
o R I 4AP AV 470 78N 2 AP
' Losll AP aviv. 0 4 7 g # =
04 o 7 d AV.&V 874V, .o
A Y A' /’/ / ,/ 7 7 4 |
0.3 A Vi AL T. = Y(T, » Tempersturs eodocide |
T o T [
0.2 J/ % / 14/ /// 1 4/ < ':(:- e Meal =
/ 4 Py, A= de wn s vesd "
p, A AV I /iVvé .. a
4 y.PA74V.d gl 7. 1]
¥ & 7 P I  / 4
7V 7 1
W 5 AN [T TIIIIT]
0.01 002 003 004 006 008 0.1 0.2 03 04 06 0810 2 3 4 S o6 8 10

Presién reducida, K

Como ya se explicd en el capitulo 2, el tratamiento generalizado de Houghen y otros se basa en una
grafica que proporciona valores solo validos para Zc = 0.27 y cuando el Zc es distinto se debe corregir
mediante la ecuacion (2-19).

La grafica que vemos en la pagina siguiente proporciona los correctores Da y Dv para la diferencia de
entalpias.
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Presion reducida, P, mﬂmmm Presion reducida, P,
Dy, para valores de Z <0.27 Dg para valores de Z¢) 0.27

Es costumbre llamar discrepancia a la diferencia entre la propiedad a presion nula y la propiedad a
presion P. Se suele usar la notacion “Ac °” para identificar la discrepancia de la propiedad “£” respecto
a la presion nula. Usando esta notacion, la Gltima ecuacion se escribe:

AN gy, ? +P'h[i1| d(nfPr) (6-28)

T. 5 | Tk,

Expresando la (6-28) en forma no reducida obtenemos:
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(6-28)

Se adjunta a contlnuacmn una grafica similar (Kordbacheh y Tien, The Canadian Journal of Chemical
Engineering, August 1959, pag. 162-166) basada en las graficas de factor de compresibilidad generali-
zado publicadas por Nelson y Obert. Esta grafica tiene las limitaciones inherentes a las correlaciones

de dos parametros, que ya hemos discutido en el capitulo 2.
En primer término observamos la gréafica de rango bajo de presiones reducidas.
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A continuacion la gréfica de rango alto de presion reducida.
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Ejemplo 6.1 Calculo de la entalpia de gas real.

Estimar el valor de la discrepancia de entalpia del alcohol n-propilico a 537 °K y 27.2 ata a) por el grafico
generalizado que usa el Zc = 0.27 como tercer parametro y b) por el grafico de Kordbacheh y Tien.

Datos

Tc =537 °K, Pc =51 ata, Zc = 0.25. El valor experimental de la discrepancia de entalpia es:

L .
T, Kmol °K
Solucién
27.2
Tr=1 Pr =="" =0.533
51

a) De la figura que usa el Zc = 0.27 como tercer parametro luego de aplicar la correccién para Zc = 0.25 se
obtiene:
Kcal

hl
—_—= 154 —— Error = 41%
Te Kmol °K 0

hh h h Btu Kcal
b) De la figura anterior se obtiene: T_ = = 134 ——— 1.34
C

= l.o4 ———— Error = 23%
T, Lbmol °R Kmol °K °

El resultado del método basado en un método generalizado de dos parametros resulta sorprendentemente
mejor que el que se basa en un método generalizado de tres parametros. El alcohol n-propilico es, como
todos los alcoholes, una sustancia fuertemente polar. Ya hemos tenido oportunidad de observar que los mé-
todos basados en las gréaficas de Nelson y Obert a menudo son mas exactos que métodos mas sofisticados
cuando se trata de sustancias polares.

También se puede usar una variante de esta técnica basada en el factor acéntrico. Esta correlacion genera-
lizada propuesta por Pitzer y colaboradores tiene la sAi%LQJivente fornF]a:‘

RT. RIT. RIT,

Graficas de (Ah')OIR'Tc v (Ah')llR'Tc en funcion de Pry Tr tomadas del libro “Introduccién a la Termodinamica
para Ingenieros Quimicos”, de Smith y Van Ness, pag. 211-212 se observan a seguir.
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ask ‘ T108 E -l A ol =
L/ L _ = .
1 H o LA
: AEE L4 Lt 1 1 1
TV 1| e Sl T
e == “HHA G
/ = ’ PT 2]
TS i v e
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B)__A partir de ecuaciones de estado
Integrando la ecuacién (6-24) tenemos:

dl } AN

Her He g, = +deT 1 v T | (dP (6-29)
R[] ) J

El primer término [Cp dt no ofrece dificultad. El segundo término ya es mas laborioso de obtener, espe-

cialmente con ecuaciones complejas. En el caso de la ecuacién de Benedict, Webb y Rubin tenemos
este resultado:

4C0 . . .
) - 2 12 12
BORIT 2A0 T2 DRI A, 6aa [ 1 eA e’’ ye/”"]
+— =+—— |3 +=——| (6-30)
VI 2V] 57 v°T v, 2 %
[ V)

Her =He, 1, +

Un desarrollo dirigido a resolver la segunda integral es el siguiente. Tomando la ecuacion (6-24) a tem-
peratura constante:

dHr —VdP T&l} dp,

Sabemos del Analisis Matematico que: # \\‘L 1yl y) L‘ _ 1
X)y

P YR 2
Aplicando esto al problema que nos ocupa obtenemos, reemplazando x por V, y por T y z por P:
Vv T P \Y P
VLR S e ﬂg_ﬁ apl= L P gy
Tl{ PM V| 0 T ] :% T
Reemplazando en la anterior tenemos:

_ PP
dH; =d(PV). PdV; + T/ ! _CA?_T )V(JPV)T T PV (©31)
Dividiendo por el nimero de moles: dhl = d(Pv])+ ‘TU L_Pm p| dv
04 Thh

Para un gas ideal:

dn =dPv)+ TP p by

El asterisco * identifica la condicion ideal.

T Th
)
Pero:P:E@(_\ =_®T[_\ =EZP
] V)
P\ RV | P)

— V2 . TS " e N 1 e —\ . .
Al integrar atempere%tura constante: + dh _ [hl P hlo ]

Tl di=dPw)+ il ) pave

dapltom
- = 6-32
LI P r'|dvz r=RT (6-32)
! ) 'I' =7
Para un gas real: j
P vl
® dh=h h0 = Pv2+ (6-33)

P
h o hy o iy = hl} =RT P w lé v
La razén del ta |c? de tPe os de integracién es la siguie mtegrar ntre P=PyP =0 es lo mismo
gue integrarentre v'=v' y v'= .
Como h'o = h'or, restando las ecuaciones (6-32) y (6-33) obtenemos:

V)
* * *

P p (6-34)

U vl J
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Un camino alternativo consiste en poner la ecuacion (6-34) en funcion del factor de compresibilidad. Puesto
gue Pv'=ZR'T tenemos: R'T — Pv' = R'T(1-2).
Ademaés por ser:
ZRIT & P}, ZR RIT H VA
es:

| - 4
V) T)’vg vl \/MTv;

P) ZRIT T, Z)  RT| Z)
otz P iR i,
Por lo tanto:
[hQ*P hpz]r =RT(1 2) _I_ Rg &%\de (6-34)

De la (6-34) o la (6-34") se puede obtener h'er si se dispone de un valor de h"'er. El valor h'er se puede ob-

tener facilmente de la tabla 70 del libro “Principios de los Procesos Quimicos” de Houghen, Watson y Ra-
gatz donde estan tabuladas las diferencias (h' T — h'xk) en funcién de T. Entonces se puede obtener la dife-
rencia [h'p — hox]ro de la sifuiente forma (donde Po = 0 ata):

her  Now = [‘2T hoex [h2*P hP]T (6-35)

La discrepancia de entalpia se puede obtener en forma casi inmediata si la ecuacion de estado es sencilla.
Tomemos por ejemplo la ecuacion virial truncada en el primer término:

B BP [, Z) P B} B]
Z=1y — =1+ — ® = —— = 6-36
te = R @) RZTbT)P T (699
Puesto que:
B RIT,
P
tenemos:

de donde la (6-28") queda:

Pl Z) dP , "l P | B), BldP
Ahl = RIT? — _RT By B9
% 54_# P % ‘R2T& T, TIT
et LPORTLBO 1 B}dP )
~T % RT (P g T T) TIF -
_ar? trg YRIT,| BO B1) RIT. BO+wBlldP
SR ;T T) PTP -
L PT. H°”§O " Bl B0 Bl
SROT T T 97

Dado que P = Pc-Pr, T = Tc-Tr y dT = Te-dTr, reemplazando variables obtenemos la siguiente ecuacion redu-
cida:

AN = HZII—’,M BO Bl BO Bl]

+w w—
{ TI‘ Tr TT Tr
Por dltimo obtenemos las expresiones para las derivadas respecto de T de B0 y B1. Puesto que:

Bo-0083 9422 pj_p139 Q172
TlG

r r

tenemos:

BO _0.675 B1 0.722
T - T26 T, = T2

r

por lo que:

Introduccion a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Energia libre 264

0. 675 0722 1 0422\ wlyisy 0.172)
h = RITP, T teTE T 0.083 e )\ T _ILH
La validez de esta ecuacion es para la zona donde se cumple la inecuacién:
T, £054 2p
99

6.6.3 Estimacién de entropia en gases reales
A)__A partir de métodos generalizados
Tomemos la ecuacion (6-21) a temperatura constante, es decir, ocupandonos del segundo término, que

presenta mayor dificultad.
@) = &4_6\3

RIT Rl
Para un gas ideal: Vi= — @)L (—Q —
P {T) P

Por lo tanto, integrando:

[sz*P o J: -|-P R ¥ (6-37)

0

Para un gas real:
[se, sd jﬁj\P (6-38)

Restando (6-37) menos (6-38):

[sz’*P sz*o] e so]= [sz*p ssz= -\-P,@ t%@ﬁ] (6-39)

0

i v}, ZR RIT| Z)
- ==
Como ya se dedujo oportunamente e&:é&lon (6-26)) es: { TJP
[
s ] ll Z TL \ Wp P

reemplazando en Ii (65:5) gueda: P T)PJ

el g i

J

=R R 'Kl Z)d(InP )+ RIT Li\ d(nP,)
PP
= " : (
le S| = (P, )+ L h (6-40)
omparando la ultlﬁﬁa mtegral con la ecua(;r(on (6-27) queda:

*

P
0
La ecuacion (6-40) esta resuelta en forma grafica y tabular (ver Houghen, Watson y Ragatz). A seguir
vemos la gréafica de H-W-R.
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Presién reducida, P,
Como en el caso de la discrepancia de entalpia, esta gréfica solo es valida para Zc = 0.27, de modo

gue para sustancias con un Zc distinto de 0.27 hay que aplicar la correccion que se obtiene de la gréafi-
ca de la pagina siguiente.
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Presion reducida, P, _m il Mﬂm Presion reducida, Py
Db para valores de Z.< 0.27 Dg paravaloresde Z;>0.2

También se puede usar una variante de esta técnica, basada en el factor acéntrico. Esta correlacion
generalizada expuesta por Pitzer y colaboradores tiene la sgunente forma:
(As2)
Asl +w
R R Rl

Gréficas de (As")°/R'y (As‘)llR' en funcién de Pr tomadas del libro “Termodinamica para Ingenieros Qui-
micos”, de Smith y Van Ness, pag. 213-214 se observan a seguir.

Introduccion a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Energia libre 267

T , 3 i | | =
l l i i I | U ‘of
‘ A~ ast I T =
25f- | N . ‘ 7 E /"“%i ]
= —— 7'.~1m7| o a0 A1 ‘/rlg;_...—-‘r‘l
: / \ \\!r\ e~ s f - | \‘j/
20 |t Llio 1 — 2.5} 7T = Wi I =i —
o i | / /_—:JJL_ | : VA il [ < )_3!4/‘/
IipaPE= saa== oy TP e T et
2 (7 ' == = | A ! s2 T ] |
‘g 15 IY// ! by \ | ‘5 J [7 e : /'// =
> l[/ 4// R = A | A /\'5’*
10 ], 11/1/ ‘w __,.——-é—"l"" e 5] : ™ | /./' 1 7\;."_ =
~ I p—r -1 11—t =
/ﬂ ! 7 A1 — : AN Vs R B o ] P e B T T
:' T (jl// : ' L P 1 (;, < - -
05k Y1, - 095 2= Lo k= ST = %éjf st
‘,‘ = 21 "___,——4-— 1 : o et o
o = - 200
n'l _L -lr—l-“!i: ‘19’..?—1“—1-—4_4 T j - e i 1]’0 - ) -‘4m
PSR Y TR e ey TAREY sy iAme U o | ‘ R [58 7
P 0 a o o 7 [} ]

B)__A partir de ecuaciones de estado

1
De la ecuacién (6-21): dsl = CP gt an:’
T { T

T P

. Cpl A

Integrando: |8 pr ShT |= | ——dT P (6-41)
Blor shnloy T 4 0

Como antes, la primera integral no ofrece dificultades. En ecuaciones complejas (especialmente las im-
plicitas en V) la segunda integral es dificil de resolver analiticamente. En el caso de la ecuacion de Be-
nedict, Webb y Rubin queda:

2C0 . ;
RT BORT+T5 o o Ly o2 /2]

Sp =S Rln + 6-42
=S4 V. 2v® vIT? 7 2 2 (642
A"
Otra posible alternativa es la siguiente. De la ecuacién (6-23) e integrando:
Cv P)
—dT + dv ® S Svm, = _T & \/ 6-43
ds = = & = )\V VT OV, T +Tg dT + Hn ﬁd (6-43)

La primera parte de la ecuacion (6-43) nos da la variacion de la entropia con la temperatura a volumen
constante:

T
Cv
S’ZﬂTo S‘zo To = + —dT
To
Ahora, hay que encontrar una expresion de Cv' en funcién de T para integrarla analiticamente. Para ello
se pueden emplear polinomios que dan Cp°. En efecto, recordemos que: Cp'—Cv'=R' ® Cv' =R'-Cp'".

Utilizando otro enfoque. Para un gas ideal
RT [ P) \
= ® =] = — R ® (dst dv
Vvl {[ T )|V7 ( )T ‘

Integrando: 4 dS2)T 4 E-H_d\/l— ' v Edw R} +gi(ln V)

Notese que nuevamente hemos cambiado variable de integracion porque integrar entre P=PyP =0
equivale a integrar entre v' =vyVv' = , dado que a P = P corresponde v' =v'y a P = 0 corresponde v' =
. Por lo tanto, integrando:
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Por otra Tarte, para un gas real:

s s) =+o& T\| = L"'T\ dv.

Restando la (6-45) de la (6-44) tenemos.

s szo*][ S 32]:R2'|'(\§*§:n\/2* ) + &%\J v

vl

0

Otra forma de resolver este problema se vera a continuacion.
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(6-44)

(6-45)

(6-46)

EJEMPLOS DE CALCULO DE ENTALPIAS Y ENTROPIAS DE GASES REALES

Ejemplo 6.2 Calculo de la entropia de gas real.

Se desea encontrar la entropia del COz a 100 °C y 100 atmésferas sabiendo que la entropiaa 25 °Cya 1l

piESSTeraes 5bOBLCRIAMRICH) (Mo |a cupciipds MaTyHe) Waals.

Pc=72.8 ata Te=304.2 °K Zc=0.274 1=0.225
Solucién:
Una forma de resolver esttz pro)blema es mediante la ecuacion:
SzP,T* " C ) Fde In P +SZP(),T0
bt
To T Po
Esta ecuacion se deduce de fa siguiente forma.
1 dT | 2| dP
De la (6-21): ds] = €rt L \|
T Tk
. R+ | =R
Para un gas ideal: vl = ®H W Integrando:
P {T) P

yl
Spre Sy 1p = I Co I Rid (In P)
Esta ecuacion SE deduce della siguiente for)m

BeiQfa-pajtestler CV gy Fh)-\- d(inv!
{ Th
Integrandola a temperatura constante asumiendo comportamlento ideal, puesto que:
| P) R} —dTRE(—‘ dv * a *)
% V]

Por otra parte, de la misma (6-23) para un gas real:
| A ®fls)y's MD s P LR d(ln V.
- B

1 —| WV ® slpr Sl 1, =] [—| av

Restando las dos dltimas resulta la (*).
RESTANDO la (*) y la (6-47):

(6-47)
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* L * % P * V:* v * ) P w
Shr =S8, 1, 4(}S2P,T Sley To | —_I_ N Ll 1 Rd (in P }-Sd, , R2+ d(ln VIEE + &_T )| dv?
Py i

Debemos hallar primero el volumen de gas real v' que corresponde a 100 atm y 100 °C.
La solucién se debe hallar aplicando un método de aproximaciones sucesivas, dado que la ecuacion de Van
der Waals es clbica en v'. Como valor inicial usamos el volumen ideal:
,_ RIT _ 0.08205-373 .
vl = SRR e 0.306 litros.
Este valor es el volumen ideal v' ©
Resolviendo en forma iterativa obtenemos v' = 214 cc/mol.

Ahora debemos resolver la [L—P\‘ :

T
p + _az_\(vz b): RIT (D) P(V2 b): RIT + ab—a ®
V) v V)
RT ab L R
® P Vb viz2(v ) v’(v’ b) | v b 00

Por lo tanto la diferencia de entropia ideal s y Ia entropia real s' es:
vy
* * P
sl sz=Rz_|_-;v3d(|nvz ) + #—\\ dvi= R 1 ) + —
=RlInv." Rln RlIn v( b +)R2In =

*
)

=RInv) RIn\ ]
RlInv. Rln\( b QRIn 2
Todos estos son elementos conocidos: v =306 V' =214 y b es dato.
Ahora nos falta la entropia s' "o sea la del estado ideal a 100 °C y 100 atm.
Para calcularla usamos la ecuacion (6-41):

. . Tcp PH A
RTS8 RTo=) ——dT —| dp
T T Py T Jp

RIT
Paraun gasideal Pv' =R'T ® vl = —®L| \
P {T) P

Tcp PR
por lo tanto: s? PT s7 RTo = —dT —dP
To Po

para el COz2:

Cp' = 5.316 + 1.4285x10 2T — 0.8362x10 ST + 1.784x10 9rd [cal/(mol °K)]

T T T
) Cp! 1
QT = | T = i 5310 414 | 14285-10 2T (0.8362-10 TYT+
To

T To To
100

-TZ)jT Rl £ d(InP) + 81" p, 7, =

373 373 373

~5.316 d(InT)+1.4285-10 ? 1 dT 08362-10 7 TdT+
298 298 298

T(1.784 -10 o

To

373

+1.784-10 9_|_T2dT 1.9871n {00 0 }51.06 =51.06 7.081= 43.98 cal
298

mol °K

*

V) VI

S7 PT SF’T = Rd(ln \/7) 'I'

cal In 306 _1154 cal
mol°K 214 428 mol °K

/

‘dv2 RIn © =
LVl b

=1.987
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*

Por lo tanto:  spr = SpT (Sé,T ’ S?-zT) =
cal

Operando: ShT 43.98 1.154 = 42.826

mol °K

Para comprobar el calculo, lo rehacemos ahora por medio de un método generalizado basado en el Zc. (Ver
ejemplo 11 del libro “Principios de los Procesos Quimicos” de Houghen, Watson y Ragatz). Lo primero es
encontrar los datos reducidos:

De tablas o gréficas: [s~ — s = 1.51 cal/(mol °K) (a 100°C y 100 ata)
De la ecuacién (6-47):

TP
Spr” = Rt _I_de (InP)+slp, 7, =

-
o 373373 373 373
53164 0d(INT)+1.4285-10 2 | 4T 08362-10 ° | TdT +1.784-10 ° | T2dT 1.987In(100 O)
298 298 + -|-298 +298
cal
= 7.081—
Por lo tanto:
Shr - szRT** Slpy T, (szRT* s) )+52 oo T
% [ Y e | [ §  Fe)

= 7.081

Este valor es casi el mismo que obtuvimos con la ecuacion de Van der Waals.
A efectos comparativos, usemos ahora el método generalizado basado en el factor acéntrico w. Ya calcula-

mos los valores reducidos Pr=1.372, Tr = 1.227.

As] ’ (ASZ)‘ -0.38

0 1
En consecuencia: sl =( ) +w( 98
e ( m) ( e ® 8= 1.987(0.6 +0.225 - O.38)= 1.362

Por lo tanto:

100at:
() “® _51.061 7.081 1.362=42618 °&

°C

Ejemplo 6.3 Célculo de la entalpia de gas real.

Calcular la entalpia del CO2 a 100 °C y 100 atmésferas relativa al estado gaseoso ideal a 0 °K. Suponemos
calculados todos los resultados parciales que se obtuvieron en el problema anterior. Usar la ecuacion de
Van der Waals.

Solucién:

| P) Rl

Vimos que para un gas de Van der Waals: =

(Fh v
En la ecuacion (6-31) o la (6-33) tenemos:
Pti\ =PTR2=R2T+ _
V) (vz b)
5 ab av a(v  b) a
"V (W b)) VM b)) v b)) V(W b)) ?
* * ' \ * a d') ; ) a
®[ hel hJT =RT PV ,_2 vl=RIT Pvl+ @
Y
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) F%Z It - atm
H 0.08205 S
Puesto que: | Kmol
it - atm
a = 3.606
mol
. N 3.606
[hz hoz] - 0.08205 - 373 100 - 0.214 + —306 21.4+16.85=
P T
214
atm - It atm - It cal cal
= 26.055 = 26.055 - 24 = —_
mol atm - It mol

En el libro “Principios de los Procesos Quimicos” Tomo Il tabla 70 tenemos una serie de valores de:
[h't — h'oex] para distintos valores de T. Para el C0z:
T [K] 298 400 500 600 [} |
h'1—h' ok [Kcal/mol] 2.2381 3.1948 4.2230 5.3226 [ 1[ ] \
Como los valores de la tabla estan muy separados entre si vamos a usar una parabola interpolante porque
la interpolacion lineal daria mucho error. Usando la forma de Lagrange:

o (xox)(x x3) N (X X)X X3) N X x)x x2)  _
y=% (X1 X2 )(X1 X3) 2T X )z %3) TG X)) X2)
(373 400)(373 500) (373 298)(373 500) (373 298)(373 400)
= 2.2381 + 3.1948 L 4223 _ de donde:
(298 400)(298 500) (400 298)(400 500) (500 298)(500 400)
= 203255 _ 933 %A
mol mol
100 ata cal
h) ok =2933 625 =2308 =—
(M) " (W o

También podemos comprobar el resultado anterior mediante la ecuacion virial.
Este enfoque es valido si:

T 605+ 2P

99

Puesto que Tr=1.227 y 0.5 + 49-1.372/99 = 1.123 se puede usar la ecuacion virial.
Empleamos la ecuacion:

0675  0.722 0422 | o Vi
hi= RITP, | —55 +0—55 —lo.083 —1—.e—|| —0139 ‘||
r - T ( ) Tr . )U
L U.0/7/o0 +0r2245 U.rZ£ 1 \_{0 083 V.4Z22 ]| UI‘ADL[O 139 U.L/7<Z W|:6312
=1.987 -373-1.372 W lem) u — ‘ 1757 u Ww
. 100 ata c_al
de donde: (h)"", . (M =2933 631=2302 ol

A efectos comparativos, rehacemos ahora el calculo usando el método generalizado basado en el factor de
compresibilidad critico. (Ver ejemplo 7 de “Principios de los Procesos Quimicos” de Houghen, Watson y Ra-
gatz). De la tabla 70 (interpolando) obtuvimos:

h) 373 o« ho o« — 2933 cal
mol
De grafico o tabla (tabla 50, pag. 98-99 del libro ya mencionado) obtenemos:
* 100 ata
) )
hr bl 24 ® [ ht h2]i§8?§ ~241.304.2-733 &
T J mol
[ c 100°C

hl"1000@ata hloqﬁ?(l: 2933 7332200 cal

En consecuencia: hyjfoat Mook = [h%73°K ho"K] I
mo

Este valor tiene una diferencia del orden del 5% con el de ecuaciones de estado.

Continuando con la comparacion, usemos ahora el método generalizado basado en el factor acéntrico w.
De las graficas del libro de Smith y Van Ness:
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ey ey

: 1,
Fncozﬂa Réﬁ) (") | _ 1 987 - 304(1.18 + 0.225 - 0.22)- 742 &
® Ah] = R7Tk )t B ( + )= _
- RIT, Rl | mol
de donde: M. Mook =2933 742 — 2190 C_a||
mo

Este valor esta en buen acuerdo con el resultado anterior.

Como conclusién, obtenemos un razonable acuerdo entre los métodos generalizados entre si, y de los mé-
todos basados en ecuaciones de estado entre si, pero una pequefia diferencia entre el resultado que pro-
porcionan los métodos generalizados y el obtenido a partir de ecuaciones de estado. No obstante, la dife-
rencia no es grande.

6.6.4 Estimacién de entalpia y entropia a partir de ecuaciones de estado cubicas

Dado el interés que despiertan en la Ingenieria los sistemas integrados de simulacion y control, tiene una
gran importancia practica el estudio de los modelos matematicos que permiten calcular propiedades de ga-
ses y liquidos. Los modelos basados en correlaciones generalizadas se han usado para este fin con cierto
éxito, pero a menudo se prefieren ecuaciones de estado, debido su menor complejidad y a la relativa facili-
dad con que pueden manejar sistemas complejos, particularmente mezclas.

Una de las ecuaciones que mas se ha usado es la de Redlich-Kwong. Si bien esta ecuacién no representa
tan bien el estado liquido como la de Soave-Redlich-Kwong ha sido usada con buenos resultados para re-
presentar el comportamiento de hidrocarburos. En los desarrollos que siguen hemos usado la ecuacion de
Redlich-Kwong pero es facil adaptarlos al empleo de la ecuacidon de Soave-Redlich-Kwong con algunas
modificaciones menores.

6.6.4.1 Estimacién de entalpia
Sabiendo que H = U + PV y recordando que por la ecuacién (6-31) es:

51\ J@JTHEE%\N PGT (6-48)

Vi

Integrando:
“LPI pav 4 apy
H, H1='|' T [ PAV+APV) (6-49)
vl [] T )VJ
La ecuacion de Redlich-Kwong es:
}P o ART (b)=RT ®P= a
! V-b o T (+bp
Por lo tanto: T(V+bw|
2
&i\ _R 05 g P)’ _ 3.l (6-50)
TN Vb T (V2+b)V2 { TN 4 T (V2+b)V2
Combinando P de la ecuacién de Redlich-Kwong con la ecuacién (6-50) obtenemos:
- P\| p_ R2T+1 al RIT | a _15a1
T, Vb 2T +bp Wb J_(v2+b)v2 T W+by
Reemplazando en la ecuacion (6-49) e integrando para T constante:
2 v lSaHyg ) vi+b
H H = l +In + A(PV] 6-51
2 L= J_+V1 V2(V2+b) ( ) J_ Vz+b Vil J ( ) (6-51)

El estado “2” es el que nos interesa a presion elevada, mientras el estado “1” se considera como el de gas
ideal, es decir, extrapolando a presion nula. Para el estado ideal es:

||mﬁ|n %sz 0

Reordenando la ecuacion (6-51) y dividiendo por R’T obtenemos, en funcién de Z:

vi( 10
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H H°:l5_a|nv2+b
RIT T

En esta Ultima ecuacién se ha abandonado el subindice “2”. Esto supone que H es la entalpia en el estado
en el que se desea evaluar, y V y T son los parametros de dicho estado. H° es la entalpia en el estado de
gas ideal.

+7 1 (6-52)

De modo anélogo, es posible deducir una expresion similar a partir de la ecuacion de Peng-Robinson. Si re-
tomamos la ecuacion (6-34) tenemos lo siguiente.

vl P
h=RT PV L MH ‘T‘W‘ v (6-34)
Pero por otra parte de Iaiecuacic')n del factor de compresibilidad: Pv’ = ZR’T de modo que resulta:
"L P} pdu=RIQ Z P T P) v
N=RT ZRT LR pde=RiI@ ). P TR (6-53)

0 vl J 0 vlJ
Si aplicamos la ecuacién de Peng-Robinson a esta relacion obtenemos rapidamente la derivada de P con
respecto a T de donde operando obtenemos la siguiente ecuacion reducida:

R 2078 p)ip- 1 )]Z'HZ;T,(l%QE T (6-54)

En esta ecuacién Z, A y B deben cumplir con las condiciones ya expuestas en el capitulo 2, y que recorda-

mos a continuazcién. 5 s )
Z°+(B 1)Z +(A 3B ZB)Z +(B +B AB):O

Donde: A =0.45724 ;[14. - (1 \/‘I’r_)] B—0.07780 ;

r

Ejemplo 6.4 Célculo de la entalpia de gas real.
Estimar la discrepancia de entalpia para el gas de cloro a 155 bar y 521 °K. Usar la ecuacion de Peng-
Robinson y comparar el resultado con el de las graficas generalizadas.

Datos
PM=70.91; Tc =417 °K; Pc = 76.1 ata = 77.1 bar; w = 0.090
Solucién
1. Calculamos las condiciones reducidas.
Tr:£:1.25 Pr:E:Z.Ol
417 77.1

2. Obtenemos la discrepancia de entalpia.
De la grafica correspondiente se lee:

Kcal
Kmol °K
3. Calculamos los pardmetros de la ecuacion de Peng-Robinson.
9 =0.37464 +1.54226 - ® 0.26992 - © % =0.37464 +1.54226 - 0.090 0.26992 - 0.090 * = 0.511

A = 0.45724 :_; [1+ 0- (1 I )]2 — 0.45724 122(:_)12 [1+ 0.511(1 Ji25 )]2 = 0.51937

hl
Te

B =0.07780 2.0 =0.1251
1.25

4. Calculamos el factor de compresibilidad.
z3 +(B 1)22+(A 3B2 ZB;+ é 3B 2 AB ?0

z% 0.87492 7 +0.22227 =0 ® Z = 0.644
5. Calculamos la discrepancia de entalpia.

De la ecuacién (6-53) tenemos:
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hl \/_ 2 A
z
RT: —20781+0V+0-A T MIn Z@@ «_IZF 7 1=

—2.078-1.511[1.511- (1 3!'25_) Ih_0.644+1.414-0.1251 4 >eh6a4 1)
[ ( ] 0.644 0.414 - 0.1251 ( )

Kcal
IO ——
Kmol °K
Como podemos apreciar, estos resultados estan bastante de acuerdo ya que la diferencia no supera el 4%.

6.6.4.2 Estimacion de entropia

De la ecuacion (6-43): Syr Sy, 1, = + ?dT + +
To

Tomando la variacién isotérmica es decir el segundo sumando de esta relacion que es el que presenta ma-
yor dificultad, nuestro problema se reduce a evaluar la integral:

Vv
P
Sy Sy = JrVOETD av (6-55)

En esta Ultima ecuacion (y en todas las siguientes de este apartado) suponemos que la temperatura perma-
nece constante e igual a T, el valor para el cual se desea evaluar las propiedades del gas.
Combinando las ecuaciones (6-50) y (6-55) obtenemos:

dv 0.5a dv

Swz Svgl_R2_|_ -I-T_I_ m
Integrando:
s, s _Rin 2 P, 058, vi(iib)
El estado “2” es \elzfzquet:) nos/?ﬁ_te:res\a{lél(\gfesigg elevada, mientras el estado “1” se considera como el de gas
iggglr,d%% gr(]agg:, eg;tra%ﬁﬂg\&a pbe)s_li_én Oulsy Pargleldstado ideal es: : Vl+Db
In {/_ Vy) Vi)

-

o] = S+ RIn(P,) RlIn RZT?T
lim ﬁsl Rzln(vlz b)+ 0.5a WLJ ::SS* QR2rIn(R2T:)Sl 2In [ ;M: (6-57)
vir g N b\/T_3 Vil )

Vil
De tal modo, la ecuacién (6-56) se puede escribir:

donde: S = |1im [Sl +R In(Pl )] esla entrogiéndel gas a la temperatura T1 y al estado de gas ideal.

En esta (ltima ecuacién se ha abandonado el subindice “2”. Esto supone que S es la entropia en el estado

en el que se desea evaluar, y Vy T son los parametgss de dighlg estado. Reordenando:
Rl In(v) b)+ ——=S RIIn(RIT)

S
In bJT vV (6-58)
\Y

Sumando In(P) en ambos lados del igual, reordenando y recordando que Z = R’T/PV 'y denominando, como
&s castumiyre ey la ecgaggpn de\Redfich-Kwong:
= 2

R) RIT /BRF\F y b BP
B bR T°

Pb
puesto que: = BP, obtenemos:

RT — -—
J_
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S_S S .P)—mz BP) LA’ .
= R +In(P) = In( ) ’ZE'“(”h) (6-59)

También podemos deducir una expresion similar mediante la ecuacién de Peng-Robinson. Nos ahorramos
los detalles, pasando directamente a la expresion final que se obtiene. Esta es la siguiente.

%=2-U/8-¢5ﬁ%’ ¢M'n —(l—EZ““(* ﬁ In(Z B) (6-60)

Ejemplo 6.5 Calculo de la entropia de gas real.

Estimar la discrepancia de entropia del gas de cloro a 155 bar y 521 °K. Usar la ecuacién de Peng-
Robinson y comparar el resultado con el de las gréaficas generalizadas.

Datos

PM =70.91; Tc = 417 °K; Pc = 76.1 ata = 77.1 bar; » = 0.090

Solucién

Las condiciones reducidas son las mismas que en el ejemplo 6.4. En consecuencia las constantes de la
ecuacion de Peng-Robinson tienen los mismos valores. Por lo tanto solo resta obtener los valores de la dis-
crepancia de entropia de gréaficas generalizadas y calcularla de la ecuacién (6-60).

Obtenemos la discrepancia de entropia de graficas generalizadas.

ﬁ _9q Kcal
R) Kmol °K
Ahora reemplazamos las constantes de la ecuacién de Peng-Robinson en la ecuacion (6-60) obteniendo:

S! 1+¢ Z+(1+ 2 ez B)=
—-2078- gl == gln
R I,
_2078.-0511f 1L g1 jp 0644 +1414 - 0125 g0y g 1061) 213 _KeAl
JL.25 ) 0.644 0.414.0.1251 Kmol °K

Como se puede observar, ambos resultados concuerdan muy bien.

6.6.5 Estimacién de calor especifico a presidn constante en gases reales

La presion influye fuertemente en los valores de Cp' de los gases. Asi para la mayoria de los gases ambos
calores especificos (pero especialmente Cp') tienen valores muy distintos de los valores a presion atmosfé-
rica. Llamando Cp'® al valor de Cp' a la presién atmosférica se denomina ACp a la diferencia Cp’ - Cp'.
Una buena manera de expresar el peso relativo que tiene la discrepancia de calor especifico a presion
constante en el calculo de Cp' es mediante el cociente de la discrepancia de calor especifico sobre el calor
especifico a presién nula, es decir (ACp/ Cp'°) que mide la variacién de Cp con la presion.

A la presion critica Pc el cociente vale:

Cp_15
Cpe
Este valor es casi constante para la mayoria de los gases; esto da una idea de magnitud de la diferencia

gue acabamos de sefialar. Los métodos de estimacion de la influencia de la presion en el calor especifico
de los gases son: por medio de correlaciones generalizadas y a partir de ecuaciones de estado.

A)_ Correlaciones generalizadas
Existen serias discrepancias entre las distintas gréficas disponibles. Sin embargo, se pueden usar todas
porque el error en la grafica influye relativamente poco en el calculo de Cp'. Ademas se debe tener en
cuenta que los métodos generalizados tienen errores que en muchos casos oscilan en el 5% para cier-
tas propiedades. Posiblemente la grafica mas exacta sea la de Edmister, que da la diferencia ACp =
(Cp")» — Cp' en funcién de Pry Tr. Una vez obtenido ACp es facil evaluar Cp' a la presion deseada:
(Cp")rr = (Cp*°)ro,10 + ACP.

A continuacion se observa la gréfica de Edmister.

Introduccion a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Energia libre 276

10

! He I
238 2 nfnmel=ls N-2 al21y 943
J i 5 "SR O 1, T, A\ P
/ X N N N R X
// WM //// ,vi rﬁfﬂ //
l
A//I // /AIL/ //// / 1/ o~
/1” N /// // N //
g 3 e . N ]/ // /ﬂ € b N o
hmmm.b /!// fwfrw / /// VF &
= s o SOSININCN LS
o RS NN YOS NN o
e O 3 SIS NRNRISTS S N o
T2 o, Iy ORISR AN N AN ,.+, CALNNAN
%, : < ) <
i w//# ////M% ///u
0\0,\ «.\.Q// ””/ N ¢ [/
.&.FW 7%4 1A /Vr// 5
«.s.o/ AWMLY o A =%
FANRNN VAR Y SIS ISCY
FARRRRANRRAN SRR N
| Ca é.a ™\ N N
3 /M, W}W&W VAN RN
¢ NN /////,,”” /M //// S
3 Ry -
_ AN // NN 5
£ g 8 8§ & ® » Y & o T 8 8§ B
™ o~ e (=]

(De |JoWw-6)/103 © (4o lOW=-qI)/N4g OV

ajay

Presién reducida R

Introduccion a la Termodinamica — Jorge A. Rodriguez



Energia libre 277

B)__A partir de ecuaciones de estado

De la ecuacién (6-25): d(Cp): TE[ TVZ]‘ ap
P
Integrando:
P 2
Cp2:[(Cp2)P Cpl ] = |h[_\/ﬂ| dP; (6-61)
LT

Esta ecuacion es dificil de integrar para las ecuaciones implicitas en V.
Ecuaciones de gran utilidad son:
# Ecuacion de Berthelot:

p >| T 1.2
Cp2:[(Cp2)P Cpl ]r =5.03 Validez | cal (6-62)
T ﬁ%’ﬁg
# Ecuacion de Van der Waals:
Cp2:[(Cp2)P Cp2"]T = aP2 12 3PPT Valigez 15T, §1.25 (6-63)
RIT® [ RIT |
# Una ecuacion de base empirica es:
p | T, <1. 2
Cp=[(Cpl)y Cpr} =9 # Validez j \Chi 25 (6-64)

# El calor especifico a volumen constante Cv' se puede estimar por medio de la ecuacion de Beattie-
Bridgeman:

6CR!| 1 BOBOb]

Cvl=|(Cwv Cwl = Z=2='— 6-65
(©% O} = =T w e 65
6.6.6 Diferencia de calores especificos (Cp — Cv) en gases reales
Veamos como evaluar la diferencia (Cp' — Cv'). De la ecuacion (6-21) tenemos:
ds) = p =T tHﬂD
y de la ecuacion (6-23) tenemos:
ds1= Mt o Pl gy
T { T
Igualando:
Colgr (M- et Pl gue o Cvz):L(ﬂJ dpilf P v
T Tk T T T { Thi Th
Despejando dT:
T [ v P) ..l T A T P
I =corow VDEH‘ITP dp+t T |J ch cwﬁ 7, P+ o cz4H )

Poniendo T en funcién de P y v' tenemos una expresion alternativa para dT:

T T)
dT _E—P)w dP+tV)L av?

De modo que igualando coeficiente homélogos resulta:
l\‘ T {f vv\‘ T \| ~ T
P, Cpl CV{ Tk =

Tanto de la primera como de la segunda se obtiene:
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Vvl P

Cpl C\/Z;T[L_\|L(_\| (6-66)
{ TR T

Esta ecuacion se puede evaluar por medio de ecuaciones de estado. Existen varias maneras, una de las

cuales es la siguiente.
De la ecuacién (6- 26)'

v, _ R Z) A
=TT ®TE(_
En consecuencia:

- z T 1 P RT*| Z)
Cpl Cvi= RZT‘~P Pb_"? TU?)

Algunas formulas que permiten calcular (Cp —Cv') son:

7 Ecuacién de Van der Waals: Cpl Cw= R! (6-67)
1 2a &l b ﬂ
RTVIp V)
1 Ecuacion de Berthelot: Cpl Cvl= R2‘1L- zi] (6-68)
- 167’ J
2
7 Ecuacion de Beattie-Bridgeman: Cp) Cv)] = X (6-69)

donde:

x = v+ B bBO\u R2+2R2c\“
V2< VT, ® )

RIC| bBO)| c e
y=2pv) _—~"w+B0 22\ RpT)1 V) +bBO)+- aA0
| V) )‘{ v ( »

Recordemos que la ecuacion de Beattie-Bridgeman se escribe de la siguiente manera.

RIT LV2 Bolr bV CIl Al a]

—

P= — —
Vel ol v T v
O, alternativamente:
RY(1 e A
_ —\(/22—) 48] —

A=nul a1 g_pgo. B} oo C_

V| |V Vi

7 Una ecuacion empirica que generalmente da buenos resultados (Gilmont, R. “Thermodynamic Prin-
ciples for Chemical Engineers”, Prentice-Hall, 1959) es:

donde:

P, 0.712) ]
: \HU 132 + \|| (6-70)
T T )

También se pueden usar diagramas generalizados. Edmister ha preparado una grafica que da la diferencia
(Cp' = CVv") en funcion de Pry Tr, que se observa en la siguiente pagina.

L
Cp Cvi= R2|$
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¢ Cp - Cv, BTU/Lbmol R)

100
i =4
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![ l \u.os =

\

2

=

S

NI 37
7

' 1, 1 1 A
s el 4 1 O B
qes / / /l ) / / e
qs0 //// ////// / ,/, 9
= A
o1
=2
#//:E:/_%é?gééggﬁ://
: ——
004 006 Q08 QO 02 04 06 (o]}

Presidn reducida B

6.6.7_ Estimacion del exponente adiabatico en gases reales
El exponente adiabatico se puede evaluar a partir de ecuaciones de estado o de métodos generalizados.

C
Recordando que © _E\%Q yque Cv)=Cp) (Cp Cv)

Por lo tanto hay que evaluar Cp' y la diferencia (Cp' — Cv') para estimar y. La diferencia de calores especifi-

cos a presion y a volumen constante se puede estimar por los métodos del apartado anterior.
Un enfoque alternativo es el siguiente, que utiliza Ias ecuaciones (6-20) y (6-22):

Cp/( M#\PL VD
cw Cv) L_\ [ P\
/4 )v { PM TH

(6-71)

Puesto que y =
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Dela(5 -13) &-{l\) Jls\ Dela(5 -19) &4%) =

Ps 1S .
T P P S)
De la (5 -10) ET}S = t_S)v De la(5 - 16) E#)L :tT)T

Por lo tanto, reemplazando en la (6-70):

AT R e e
|

STEEL (TS VA P
?%)Lﬁ T, TV
Esta relacion se puede evaluar por medio de ecuaciones de estado.

Existe una cantidad de expresiones empiricas que permiten estimar el exponente adiabatico a temperatura
ambiente. Una es la formula de Neumann (1867):

Cp. _ 5+N (6-72)
Cv, 34N

3

'@mb:ién la formula de Kolosowsky (1925):
Cpl ~ 2N+3

(6-73)
Cvy 2N+1

q n° de atomos B _

onde N = i . Los resultados a presion y temperatura ambiente son muy razonables. Por

molécula
ejemplo, tomemos el metilciclohexano. N = 21, luego la ecuacién (6-72) da: © = ?—i =1.083 y la ecua-
+
) -
cion (6-73) da; © = P = 22143 _ 4 o7
Cv  2-21+1
Estos valores concuerdan bien con el valor experimental, que es 1.083.
Otra expresién empirica util es la de Johnson y Corrigan:
Cpl (6-74)

Cp ZRI

Z es el factor de compresibilidad. Tanto Cp' como Z se deben evaluar a la temperatura y presién a los que
se desea evaluar y.

Se ha preparado una grafica que permite obtener y para hidrocarburos. Esta gréafica se puede apreciar en la
pagina siguiente.
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Cociente de calores especificos de Hidrocarburos Comunes

Peso
Presion Temperatura Linea de Cociente de Molecular
reducida, Pr reducida, Tr referencia calores Compuesto
2 especificos i
cpfC n-Nonano . 130
LA {
Di - isobutil I w
1.03 - §
[_ n-octano |~ 110
[ 1.04 n-Heptano -+ 100
~1.05
~1.06 Di-Isopropht | 90
n-hexano |
~1.08 Benceno | 80
110 n-Pentano — 70
142 Isopentano -
= n-Butano - 60
1.16 Butano -2
1.20 Isobutano
Isobutiteno [~ 50
~120 Propano —
140 —~ 40
150 Propileno
~1.60
1,80 Etano - 30
2.0
.25 Etileno -4— 8
-~ 3.0
35 -~ 20
45
Metano |
=35

Uso del nomograma: Conectar Pr con Tr y prolongar hasta Intersectar linea de referencia,
Luego unir ese punto con peso molecular, obteniendo el coclente CpiCv en la recta.
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También presentamos una serie de graficos que permiten estimar el valor de Cp y el cociente de calores
especificos para gas natural.

E Cp a 1 atm,, BTURLbmol °F) ‘-_‘7=CDICV

Cp generalizado ‘ Cociente Genera- “fao S A

para ‘ lizado Cp/Cy para
Gas Natural l Gas Natural ;
\ vk !
| /,- |
P e g
AL : | } g!
’ | /// 7 - 80 J
| b s >
gl | Fig.b |
! Fig.a I (2l L 7 ) |
. 5 5 (0] 04 08 12 1.6 20
Y oitoerabin ot &a 1r 2 Presién manométrica reducida
- A Cp para presion mayor de 1 atm. &= Coeficiente de comreccion para y
’ 1,207 = e ———

0 04 08 12 L6 08 08 o7 08
Presion manométrica reducida Denslidad relativa al alre del gas natural

La grafica a permite estimar el calor especifico a presién constante en funcién de la temperatura reducida y
a presion normal. Si la presion es mayor, se usa la gréafica ¢ para obtener el corrector ACp en funcién de la
presion manomeétrica reducida. La grafica b estima el exponente y en funcion de la temperatura reducida y
para gas natural puro. La grafica d sirve para corregir y en funcién de la densidad del gas natural y del con-
tenido de nitrégeno.

6.6.8 Estimacidn del coeficiente de Joule-Thomson en gases reales
Este coeficiente tiene gran importancia en procesos de separacion de gases y en la industria frigorifica. Se
define el coeficiente de Joule-Thomson en la ecuacioén (3-13) del capitulo 3:

T

ot L (6-75)
[P

De la ecuacion (6-24) es:

dhi=Cpt + v TIL ) lgp_oao b T _ Ly gL

= Tl P Cpl { Thy
Usando el factor de compresibilidad, como dedujimos en el apartado 6.6.2, subtitulo A), ecuacion (6-26):

ZRIT v ZRI RT| Z
v2=—®L(—2\| £ —\|
P { Tk P P{T)h
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T 1| . ZRT RT?| Z)]
Entonces: " _P)|H = oV P E_'j)PJ B
' 1 RIT*| Z 1 RT?| Z
"= = (mtvz Y L(_\H\: _ L(_\\ (6-76)
1 RT*| Z)

6.6. 9?%crepanma&v diferencias de capacidad calorifica en gases reales a partir de ecua-
“Tciones de estado clbicas

Dada la simplicidad de las ecuaciones cubicas y su excelente comportamiento en la prediccién de propie-

dades, son muy usadas en diversos programas de célculo y simuladores de procesos. Por ese motivo vale

la pena detenerse en cierto detalle en el estudio de sus aplicaciones a la prediccién de propiedades.

6.6.9.1 Discrepancia de capacidad calorifica a volumen constante

De la ecuacion (6-23): ds) = Cvl | P)
% T )v]
Por ser S una funcién de estado,_'ue(ﬁa (jjffﬂﬁlabﬁtm exactoLy SzePC;Jmple:

\Y

A paht@\ﬂé la ecujlatzlocr‘@é Redl \q 9§89 dqeﬁé’mobteanr[ Ifsls derivadas primera y segunda de P con res-
pect? aT. }_a ecqapﬁ'e Redlich-K h_? g es: T ) I'T )T
a

por lo tanto, recordando que como se dfﬁiwo enla ecuacm’[(\; bf)\Q) RIT
Rl 3 a 1

( vi-b + 3 T(V2-I—b\V7| 2 ‘ 4 T (V2+b)V2
Reemplazando la edua_aév (6-50) en la ecuacion (6- 77)@tﬁnem?s

FTh <«/_(V)?+b)V2 P TN Y
T

Integrando para un camino isotérmico #nt@\ﬁ/} |y V2 resglta:d 1
3 a d@i:/l @Hﬁjv Vo, Vi +Db)
4 T3 VI(V2+ b) “4b T3 {Vz +b v,

El estado “2” es el que)nos interesa_a presio eIevada mientras el estaliy [ 1" de co%&derﬁ como el de gas
ideal, es decir, extrdpo a;(rdo a presion nula. Pgra el estago ideal es:

V2 b

Cv, Cv, =

Vi,

vi[ 10

Utilizando el supraindice 0 en vez del sublnqiiﬁqe’pn y-no uTa_ngo subindice para 2 con lo que el estado 2

puede ser cualquiera, tenemos: y Vil
cv cwr=32 1
b T3
Dividiendo por R’ obtenemos: | V)+ b\
Cv Qv _ 3?1? 1] v
Rl 4b R

Deflnlendo la discrepancia de calor especifico a volumen constante/bq;r’ﬁd antes, obtenemos, por ser ACv® =

Cv'—Cv® - J_ 4 sz
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Cv _3al In \(2+ b\ (6-78)
R 4b Rg‘ﬁ'g
Denominando, como es costumbre en la ecuacion de Redlich-Kwong:
A a 1 b _BP _,
B DR YTz T
resulta la siguiente forma de la ecuacion (6-78):
Cvpe 3 A
=" | (1+h) (6-79)
6.6.9.2 Diferencia de capacidades calorificas a presién y a volumen constante
De la ecuacion (6-66):
Cp! CvzzTﬂﬂ\\H ﬂ
{Thi Th
Sabemos del Analisis Matematico que: # lw |Y_W} (z\_‘ _ 1
Py L z)d Xy
V T P
Es decir, para las variables P, T, V: \I-‘Tr[—\) —\L L| =1
i PM Vi
Despejando:
P L PYY°
= &1 -+ |
Vv 5 T V P M\ :
= - e i e 0
p -l_ P Vv _‘_
) g
Reemplazando en la ecuacion (6-66):
LPyY°
ol nal |
Cpl Cvl= T ———— (6-81)
P
s
Tomando la primera parte de la ecuacion (6-50) y elevando al cuadrado:
} Pl 17 R 0.5a 0.25a°
| | = . +— . (6-82)
- viI© b T
SV B | b) JT @0 bW (V+b) v

f’onpoﬁra parte, dgrivando en ﬁ(gwgqj)n de Redlich-Kwong P con respecto a V a T constante se obtiene:
f Wk = (@ by 4TV (M+b), (6-83)

Reemplazando las ecuaciones (6-82) y (6-83) en la ecuacion (6-81) obtenemos:

R T (P5% E’j%’o'a TV

RIT a2+ b)

(vz-u )
Cpl Cv=T (6-84)
(2 b), t JTV (V4 b)
Multiplicando numergdqr ly der@BReglor por (t ’-g)(y "+Hp) olgfenemos:
RIT _—
2 \/2 b + +-\/_ { TVU 2\/2 —+ b
Cpl Cv= vi+b TVa (6-85)

RIT V! _Og T(2+h)vl+b

5[ | TV
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Dividiendo en ambos lados por R’y operando:
2

vi+b  0.ba a vl b
Cpl Cvd W bgazJT_s RITV V+b (6-86)
R gb a__ o Vb

thy—
vl b RQ"EBVQ ( )V2+b
La ecuacion (6-86) se puede transformar en una forma algo mas conveniente por medio de las sustituciones
siguientes:

V2+b:l+h V) b:l h

Vb 1h Y Usb 1+n

a2 _ a ) Zb)f:@AZW' hz
RET (prinf o) V) (B
a _ a __izh

Entonces resulta:

1+h A nyuzoiA )zl h
cpocv THRCPE {%ﬂ

Rl 1+h A2 h(2+h)1 h

(6-87)

1 h B 1+h
Se observara que para un gas ideal a presion nula, por ser h = 0 el cociente de la derecha del igual en la
ecuacion (6-86) vale 1, lo que es congruente con lo que establece la teoria ya que para un gas ideal Cp' —
Cv'=R.

6.6.9.3 Discrepancia de capacidad calorifica a presién constante

Conocida la ecuacion de gas ideal que expresa la diferencia de calores especificos a presion y a volumen
constante y dadas las ecuaciones siguientes es posible deducir una relacién sencilla para ACp.

En efecto:

Cpre Cpp Cpr Cvee Cv Cwvpe
= = o o_—R
R R R R Cpre Cwv ]
Entonces:
Cpr _ Cve  Cpe Cve 4
R R R (6-68)
Combinando las ecuaciones (6-79) y (6-87) con la (6-88) obtenemos:
2 A° 1+hl 2\ 2 \
| 058 hs i lo28A ) @24h)
. 3A Inieh B t {8
cpr = ——In(1+h)+ - (6-89)
4B rh A pz,mih
l1h B 1+h

Segun la preferencia de cada uno, se pueden calcular las discrepancias por separado y luego calcular ACp
mediante la ecuacion (6-88) o en un solo paso mediante la ecuacion (6-89).

6.6.10 Estimacion del exponente adiabatico en gases reales a partir de ecuaciones de esta-
do cubicas

Vamos a distinguir dos clases de exponente adiabatico. Uno para la evolucion en la que el volumen cambia

con la presion, definido por la siguiente ecuacion.

PVe = constante (6-90)

El otro, vélido para la evolucion en la que la temperatura cambia con la presion se define por la siguiente

ecuacion.

(k1)
TP A = constante (6-90")
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Esta distincion se basa en que muchas mezclas reales (notablemente las de hidrocarburos) tienen un expo-
nente adiabatico ligeramente distinto en uno y otro caso.

6.6.10.1 Estimacién del exponente adiabatico para cambio de volumen
Definiendo el exponente en forma diferencial a partir de la ecuacion (6-90):

= M\ = !51\ = g\ﬁ{in (6-91)
(InV)) P{ Vs CvP{ V)|
Reorden jsta ecuacion:

v ( / v (6-92)
Cp /V

Evaluando el numerador y el denominador a la derecha del igual en esta ecuacion mediante RK obtenemos:
P_ RT a
Vo V(Y +h)  JTVZ(V +b)
La derivada de P respecto de V a temperatura constante ya se calculd por RK en la ecuacién (6-83).
P \‘ _ RIT a(2V2 + b)
VL (v b) ﬁ VI (V2 + b)
Combinando estas dos ecuaciones con la (6-92), multiplicando numerador y denominador por (V-b)(V+b) y
sustituyendo por A ’IB y por h como hicimos antes se obtiene la siguiente ecuacion.

i+h A h@+min
© _1nh 1+h (6-93)
Cp/cv  1h A_h(2+h)
1h B

Para evaluar y en la ecuacion (6-93) se debe proceder del siguiente modo: primero hay que calcular Cp y
Cv, por medio de las capacidades calorificas de gas ideal Cp° y Cv°. Luego se deben calcular las discrepan-
cias ACp y ACv por medio de las ecuaciones (6-88) o (6-89) y (6-79) o (6-87). Entonces se calculan Cp y Cv
de las conocidas relaciones:

Cp=Cp°+ Cp Cv=Cv+ Cv
Por dltimo se despeja y de la ecuacion (6-93).

6.6.10.2 Estimacién del exponente adiabatico para cambio de temperatura
Definimos el exponente en forma diferencial a partir de la siguiente ecuacion:

k 1 InT)) Pl T Pl V
:j o =2 -l 69)
k (InP)s T{ P)k  Cp{ TJs
Reordenando esta relacién de un modo mas conveniente tenemos:
k 1
k # V)
——=Pl—| (6-95)
AN I I
Cp
Usando una transformacion elemental:
k 1 ﬁ ﬁ\
k P T
_ (6-96)
L3 543\
Cp Vi

Recordemos que ya hemos encontrado expresiones que permiten calcular los términos a la derecha del
igual, en las ecuaciones (6-50) y (6-83) de modo que para abreviar los tediosos pasos algebraicos damos la
expresion final en funcion de la ecuacién de Redlich-Kwong:
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- o. 2 -
:;(2 _ h — : { B 1+h (6.97)
+ A
— _—44@+ h
Cp 1 h Bl+h )

Como en el punto anterior, para evaluar k es necesario conocer Cp que como antes se debe calcular en
funcién de Cp° y ACp. Luego, calculando el término de la derecha de la ecuacién (6-97) simplemente se
despeja k.

6.7 Propiedades de gases reales a partir de datos experimentales

Como ya dijimos en varias oportunidades, es preferible obtener valores de propiedades termodinamicas a
partir de valores experimentales a estimar en base a métodos generalizados o ecuaciones de estado.
Ciertas propiedades no se pueden medir en forma directa. Un ejemplo de ello lo tenemos en el caso del ca-
lor especifico a volumen constante. La medicion directa de esta propiedad en liquidos y sélidos es virtual-
mente imposible, debido a la dilatacion cubica. La medicién directa del calor especifico a volumen constante
requiere medir el calor que necesita la sustancia para producir un aumento de temperatura dado a volumen
constante. Para ello se necesitaria un aparato capaz de soportar los enormes esfuerzos producidos por la
dilatacion de la sustancia, lo que plantea dificultades técnicas insuperables. Por suerte, la medicién del calor
especifico a presiéon constante no plantea dificultades de ese tipo. Esto se puede aprovechar para medir en
forma indirecta el calor especifico a volumen constante.

6.7.1 Diferencia de calores especificos
A partir de la ecuacién (6-66) se pueden deducir otras relaciones mas Utiles. En efecto, recordemos la

ecuacion (6-66):
cp cu=T( L P
i T

Por otra parte, en el apartado 1.1.8 del capitulo 1 se present6 la ecuacién (1-13) que se ha aplicado en di-
versas oportunidades.

BURIAEIEE

Haciendo x =P;y=T; z=v’ tenemos:
L[ SUAR PN i ST AN
{T)

T Vi Ph
Reemplazando en la ecuacion (6-66) obtenemos:
Cpl Cvi= ||LLL2\|M2|F1|
4 Thl{ v

Esta ecuacion es una de las mas importantes de la Termodinamica porque tiene diversas aplicaciones. En
el caso que nos interesa ahora la vamos a usar para calcular el calor especifico a volumen constante.
La podemos reordenar de la siguiente manera.

|

(6-98)

lvz‘l [ V)
T

Cpl Cu= % VI

m# B

En el apartado 1.1.9 del capitulo 1 definimos el coeficiente de dilatacion volumétrica en la ecuacion (1-15) y
el coeficiente de compresibilidad isotérmica en la ecuacion (1-16):

. l% A . 1% v2\|
VI{ T v P

De estas dos ecuaciones se deduce:

CR
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En consecuencia:
2
TvIp

K

Cpl Cv= (6-99)

Ejemplo 6.6 Célculo del calor especifico a volumen constante de gas real.
Calcular el calor especifico a volumen constante del mercurio a 0 °C y 1 ata.
Datos

Cp’ = 6.69 cal/(mol °K); T=273°K; v’=14.72cm /iol; p=181-10 %K ;*
x=1.88-10"" cm’/dina.

Solucién

Aplicando la ecuacion (6-99) tenemos:

273 K] - 14.72 fm */mol J1s1210 K 2] 3.39- 10 7| ergios | _

Cpl Cu=

388-10 M /dina | mol-°K |
3.39- 10’ | cal ]
= -0.809
4.19 - 10 'mol-°K|

En consecuencia:
Cu-Cp (Cp Cv)-6.69 0.809 - 5.88 [_cal |

MoK

6.7.2 Exponente adiabético

El exponente adiabético se puede calcular de dos formas. Probablemente la mas sencilla sea a partir del
calor especifico a presion constante, estimando el calor especifico a volumen constante como se explica en
el apartado anterior.

Ejemplo 6.7 Calculo del exponente adiabatico de gas real.

Calcular el exponente adiabatico del mercurio en las condiciones del ejemplo anterior.

Datos

Ver ejemplo 6.6.

Solucién

El valor del calor especifico a presidon constante se conoce por ser dato, y el valor del calor especifico a vo-
lumen constante se calculé en el ejemplo 6.6. Entonces:

Alternativamente se puede seguir otro camino para el célculo del exponente adiabatico. Se basa en las
ecuaciones (6-21) y (6-23) del apartado 6.6.1.

Cp V) V)

ds = ==dT V—| dP @ T dS = CpdT Tﬁ—\ dP
T P T { Th

dS:QdTJ‘i\ dv ®TdS:CvdT+T&£\| av
T P TA { Th

Suponiendo que el sistema sufre una evolucién adiabatica reversible esta es también isentrépica. Por lo tan-
to dS = 0, de donde obtenemos:

_Tt V)
CpdT _TE ) P
cvaT = T Pl av

Th

Dividiendo ambas:
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co ﬁ + j‘t P

p= B = |l
Cv. ’L P h Vs
thT ’/V J
Aplicando la relaciéon (1-13) deducida en el apartado 1.1.8 del capitulo 1 al término entre corchetes vemos
que:
B
_'_)L _ L VI

P_\‘ 7

Th
En consecuencia, reemplazando en la penultima eiuacic')n obtenemos:
5
_Cpl | Ph
VY= m = 51\
PJs

Ahora vamos a definir un coeficiente de compresibilidad isentrépico por analogia con el coeficiente definido
en la ecuacion (1-16) del apartado 1.1.9 capitulo 1.

1,V \
K = V? 43)5
Reemplazando en la anterior ecuacion resulta:
p=L (6-100)
Ks
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CAPITULO 7
SISTEMAS HETEROGENEQOS

7.1 Introduccidn

Un sistema heterogéneo (o sistema multicomponentes) tiene mas de una fase, sin importar la cantidad de
componentes que lo integran. Por lo general el campo de mayor interés para el Ingeniero se encuentra en
las aplicaciones al equilibrio de fases en sistemas de varios componentes.

Los sistemas de varios componentes son mas complicados que los que tienen un solo componente, debido
a que existe una variable extra que se debe tener en cuenta: la composicién de la mezcla o solucién. Como
se sabe, los términos mezcla y solucidon son mas 0 menos equivalentes y en este capitulo se usaran indis-
tintamente para designar un sistema integrado por dos 0 mas componentes.

Un sistema de este tipo se puede representar en tres dimensiones resultando un grafico mas complejo que
en el caso de un solo componente. El siguiente es un ejemplo de esta clase de graficos.

Superficie L-S e T 2
e /— Puntos Criticos de
.z ;

\Supuﬁde G-S

A A
COMPOSICION

En el centro se observa un diagrama P-T-x, es decir, presidon-temperatura-composicion. Se pueden distin-
guir cuatro superficies: una superficie solido-gas, una superficie gas-solido que no se representa en el grafi-
co situada con su cara hacia abajo, y una superficie liquido-gas, que esta limitada por la curva de los puntos
criticos de las mezclas. Ademas, existe otra superficie gas-liquido que no se ha representado en el gréfico,
gue esta por debajo de la superficie liquido-gas y situada con su cara hacia abajo. En el plano horizontal
superior se representa un espacio hueco limitado por las superficies gas-soélido y sélido-gas que se dibuja
rayado. Si tomamos un plano temperatura-composicion, esta superficie rayada limitada por las dos curvas
es idéntica al segundo gréafico que se representa en el apartado 1.8.4 del capitulo 1. Por supuesto, como el
plano T-x corresponde a un valor constante de P, es un gréfico isobarico. En el primer plano de la figura te-
nemos otra zona rayada vertical, que corresponde a un gréafico en el plano P-x que por estar tomado a tem-
peratura constante es un grafico isotérmico.

Cualquier punto que represente un estado del sistema debe estar situado sobre alguna superficie, o en el
interior de una zona hueca limitada por dos superficies, o fuera de las superficies. Cualquier punto situado
sobre una superficie representa un estado de equilibrio de dos fases. Cualquier punto situado fuera de las
superficies representa un estado en el que el sistema existe en una sola fase; por ejemplo un punto situado
por debajo de la superficie gas-liquido debe representar gas puro. Por dltimo, cualquier punto situado en el
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interior de una zona hueca representa un estado en el que coexisten dos fases en equilibrio, cada una de
las cuales existe separadamente en una superficie distinta y que tiene distinta composicion Esto significa
gue en estas zonas huecas no se puede encontrar una sola fase, sino dos.

Este grafico es comparativamente simple porque se representa una mezcla perfectamente soluble en todas
sus composiciones, pero se pueden encontrar casos mas complejos en los que existen puntos azeotropi-
cos, inmiscibilidad parcial, etc.

7.2 Condiciones de equilibrio fisico-quimico

Un sistema heterogéneo es un sistema en el que hay mas de una fase, sin importar la cantidad de com-
puestos quimicos que lo integran. Supongamos un caso sencillo: un componente, dos fases (por ejemplo
agua liquida y agua vapor) con masas mi y mv respectivamente, con energias libres de Gibbs g1 y gv de cada
fase. Entonces la energia libre de Gibbs del sistema es:

G= m g +m, gy (7-1)
Si efectuamos una transformacion isotérmica-isobarica infinitesimal y reversible de modo que una masa dm
pase del estado liquido a vapor, el cambio de energia libre de Gibbs del sistema es:

dG =dmigi+dmvgv

Como dmi =-dmv es:
dG =dmv gv— dmv gi = dmv(gv — g1)
Como aqui no hay otro trabajo que no sea de expansion es: 6Wo = 0.
En el capitulo 6 sobre Energia Libre demostramos (ecuacién (6-5)) que 6Wo = —dG, por lo tanto:

dmv(gv—g)) =0
Como es obvio que dmy # 0, debe por fuerza ser:

gv—-g =0

Por lo tanto:
(7-2)

v — I

Esta es la condicion de equilibrio de fases.
Cuando un sistema se encuentra en estado de equilibrio, todas sus propiedades permanecen constantes.
Toda ruptura del equilibrio (cuando este es inestable) se produce pasando a estados mas estables. Como
se observa en la naturaleza, los estados mas estables son los de menor contenido energético, o sea los de
maxima entropia. Por otra parte, recordemos que al estudiar las evoluciones irreversibles vimos que ocu-
rren con aumento de entropia. Estos dos axiomas se pueden englobar en uno solo: en el equilibrio, a ener-
gia constante, la entropia del sistema es la maxima que puede tener (caso de equilibrio estable) y, a entro-
pia constante, la energia es minima (equilibrio estable) o tiende a un estado de energia minima (equilibrio
inestable). Un ejemplo de equilibrio fisico-quimico inestable es un explosivo. Se podria argumentar que el
equilibrio fisico-quimico no es inestable puesto que un explosivo no libera su energia si no se lo detona, ya
sea por percusion o por ignicion. Esta objecion no es valida porque no hemos dicho nada sobre el tiempo
necesario para que el sistema decaiga hacia estados de maxima entropia, y todos sabemos que los explo-
sivos se deterioran o descomponen con el tiempo: el algodén poélvora por ejemplo (nitrato de celulosa) se
descompone por degradacion oxidativa de la celulosa por la accién del grupo -NOz.

Este “principio” tiene interés tedrico y practico. Si bien en la mayoria de los casos ni la entropia ni la energia
libre se pueden medir facilmente en forma absoluta, a veces se puede establecer una funcién que “copie” la
variacion de energia libre. Si se puede encontrar el minimo de dicha funcion, le corresponden los valores de
variables de estado de equilibrio. Son frecuentes los casos de transformaciones a P y/o T constante, y sin
desarrollo de trabajo Util de ningln tipo. Casi todas las reacciones quimicas entran en esta categoria.

O sea, si: Mo=0 y OoWo<-dG, esobvioque:
AG €0 (7-3)
Si el sistema se encuentra en equilibrio rige el signo =, si el sistema esta desequilibrado rige el signo >.
G Durante cualquier proceso de cambio de fases rigen las ecuaciones (7-2) y (7-3).

Funcion de Gibbs

Si estudiamos la influencia de la temperatura en el valor de la energia libre de
Gibbs se obtiene una grafica similar a la que vemos a la izquierda.

La recta cortada vertical representa la temperatura a la que ocurre el cambio de
fase. El hecho de que la energia libre de Gibbs tenga distintos valores medios en
fases diferentes produce una discontinuidad en su pendiente que trae diversas
consecuencias de gran importancia. Veamos algunas.

Como se recordard, en el capitulo 6 se dedujeron algunas ecuaciones importantes
(véase el apartado 6.4) conocidas como ecuaciones de Maxwell. En particular la
ecuacion (6-18) nos dice que:

-
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Entropia

- I
el i/
S= \H_G\” 2iw |

T i |

< )P . ) . . - il oS ny

Que la funcién de Gibbs antes y después del cambio de fase tiene distinta pen-
diente se puede observar en la gréfica de la derecha. El salto o discontinuidad en
el valor de entropia se debe al calor latente de cambio de fase.
Algo parecido sucede con otros parametros, como la energia interna, la ental-
pia y el volumen. De acuerdo a lo deducido en la ecuacion (6-17) del capitulo
! 6, el volumen se puede expresar:

T

Volurmen

)

(A6

s / V = M_G\H
o { Pk

ol La gréfica de la izquierda nos muestra como varia el volumen en funcién de la
temperatura.

7.3 Fases y componentes. Potenciales guimicos

Supongamos un sistema compuesto por varias fases, y varios componentes distintos. Cada fase se puede
considerar homogénea, 0 sea que satisface todos los requisitos de una sustancia pura en cuanto a cons-
tancia de propiedades de estado en toda su masa. Por ejemplo: agua so6lida, agua liquida con sal disuelta y
agua vapor. Supongamos un proceso reversible en el que soélo se realice trabajo de expansion.

du =TdS PdV (7-4)
U es una funcion de S y V. Para una fase cualquiera:
U) U)
dUJ_|dS+[L—|dV (7-5)
i Sh V)
Por lo tanto:
U)
T= #—\ (7-6)
i Sk
U
P k—\\ (77
{ Vs

Esto es cierto sélo si la composicion de la fase no cambia. Si la composicion de la fase cambia, la energia
interna también cambia. Por lo tanto, debemos considerar cada fase como un sistema abierto, con posibili-
dad de transferencia de masa entre fases y de cambios de composicién. Cuando una fase esta en equili-
brio, su composicidon no cambia, esté fijada. Esto es cierto también para otras propiedades de esa fase.

Para una fase compuesta de C constituyentes la energia interna es también funcién de las masas mi de ca-
da uno de los constituyentes. Asi:

U = (S,Vmz,mz, []1,mc)

du - k U\‘ as + kiﬂ av + HL\\\ am;, + ... + H U \| i 7-8)

{ S )v,m % \% }s,m 4 m, )v,s,m { T")\/,S,m

El suscrito m de cada derivada parcial significa que se mantienen todas las masas constantes excepto aque-
lla que se usa como variable en la derivada.

U _ U _ U
Usando la notacion: h(—m = Ha, H—m = F2reee.. /| )| = M
1)v,s,m { m, )v,s,m My v,s,m
Y teniendo en cuenta que:
S Jum PV sm

es:
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dU =TdS PdV + py dmy + pp dmy + ... e dme (7-9)

Es costumbre denominar_potenciales guimicos a los .
Por otra parte, a composicion constante para la misma fase, o sea en un instante dado, si:

G=H-TS ® dG=dH-d(TS)=dU + PdV + VdP — TdS — SdT

A Py T constantes:

dG=dU +PdV TdS ® dU =TdS PdV +dG (7-10)
Pero:
dU =TdS — PdV + g1 dmg + plo dma +(] 1+ plc dme
Por lo tanto:
c
dG = W, dm. (7-11)

i=1
G es una funcién de la composicion, es decir G = f(m1,mz, [/J,mc) ya que si la composicidn es constante
respecto a todos los componentes excepto m: es:

w=l G
{ M o

porque: dm; =dmz =[] ] =dmc = 0. Por lo tanto dG = p; dm;
de donde se deduce:

M = h[i\\‘ (7-12)
4 my )P,T,m
De modo analogo, haciendo dm; =dmz =[] | = dmc = 0 se deduce que:
Ko = l(ﬂ‘\ y luego por extension, Hs = hr(im ...... e = Hi\]
{ M Jorm { M Jorn { Mc Jorm

Se puede demostrar aplicando un razonamiento totalmente analogo que de modo algo sorprendente los po-
tenciales quimicos son también los componentes de masa de los vectores diferencial total para otras fun-
ciones caracteristicas:

b= Mi\ (7-12")
% M Jorm

M = Miw\ (7-12)
% M Jorm

De manera similar podemos definir los potenciales quimicos molares:

M = 5{—(; \) | (7-12")

7.3.1 Significado fisico del potencial guimico

Es interesante razonar un poco por analogia, siempre que no se intente forzar este tipo de andlisis al ex-
tremo. Recordemos que la definicion de trabajo (mecéanico, quimico, eléctrico, etc.) se expresa como el pro-
ducto de una “fuerza” por una “coordenada”. Asi por ejemplo el trabajo mecénico es fuerza por distancia. El
trabajo de expansion es P-dV; presion equivale a “fuerza” y dV es una “coordenada”; el trabajo eléctrico es
E-dqg donde E es la fuerza electromotriz y dq es la carga en movimiento o “coordenada”. Por lo que hemos
visto en un proceso espontaneo ocurre una disminucién de energia libre y un aumento de entropia. En un
proceso a P y T constantes para un sistema de C componentes es:
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C
dGer = M ON
i=1
También sabemos que para procesos reversibles es:
C
W, = dGpr @ oW, = Hdn,

i=1
Es decir que cuando el sistema se encuentra desequilibrado hay un trabajo que por similitud de estructura
describimos como el producto de una “fuerza” (el potencial quimico) por una “coordenada” (la variacion del
ndmero de moles).

7.3.2Usos y aplicaciones del potencial guimico

El potencial quimico es una funcién de estado de gran importancia en el estudio de la Termodinamica de
los sistemas heterogéneos multicomponentes. El hecho de que se pueda seguir la evolucidn de este tipo de
sistema por la variacion del potencial quimico le otorga una calidad especial. Permite definir las condiciones
de equilibrio de un sistema de dos o mas fases y varios componentes de una manera facil y sencilla. Por
ejemplo, la discrepancia de energia libre de Gibbs (también llamada energia libre de Gibbs en exceso), que
es una funcién de la mayor importancia en el estudio del equilibrio de fases liquido-vapor se define en fun-
cién de los potenciales quimicos.

Si bien no es habitual medir los potenciales quimicos de un sistema en forma directa, no cabe duda que el
concepto de potencial quimico (o de energia libre de Gibbs molar parcial, que es o mismo) es una parte
esencial del estudio termodinamico de los fenébmenos de equilibrio de fases en sistemas multicomponentes.

7.4 Regla de las fases de Gibbs

En un sistema de varios componentes es de esperar que haya mas de dos fases. Por ejemplo un sistema
compuesto de hierro en polvo y azufre en polvo se debe considerar como dos fases sélidas, por sus
diferentes propiedades, ya que una pequefa variacion de composicién altera las propiedades de la mezcla.
En cambio, muchas aleaciones metélicas se pueden considerar como una sola fase. La observacioén que
hicimos antes de que la energia libre de Gibbs es igual en el equilibrio para sistemas de dos fases y un
componente no ha sido extendida a sistemas mas complejos, lo que haremos de inmediato.

Sea un sistema cerrado integrado por F fases y C componentes. Los supraindices indicaran fase y los sub-

indices indicaran componente. Por ejemplo: |, s el potencial quimico del componente 2 en la fase 5.

Sabemos que: G=H-TS=U+PV-TS ® dG=dU + PdV + VdP — TdS — SdT

Si no hay trabajo distinto del de expansion el Primer Principio para sistemas cerrados se puede escribir:
0Q=TdS=dU + PdV (evolucion reversible)

Por lo tanto:
dG =dU + PdV + VdP — (dU + PdV) — SdT = VdP — SdT
Para un sistema cerrado integrado por F fases y C componentes:

dG=V'dP ST + py dn; + poldno % peting ...+ pe linc & (fase1)
+VZP  S%dT + e 2dn % o dnp + s 8ns % ...+ e Anc 2 (fase 2)
+V3dP ST + pldn®+ o A3 ps s ...+ pe Bnc & (fase 3) (7-13)
+...
VP STAT + i dn” + M dn™ + 10 dn” ...+ pe dne (fase F)
En el equilibrio y a P y T constantes es dG = 0 de modo que:
dG = Wy dn; + pddni + petdnst+ ...+ pcldnciy  (fasel)
+ M2 dnf + [ dny + ?dnz?+ ..+ pcZdnc  (fase 2)
+ 12 dnd + W dnZ + pe?dns + ...+ pcidncds (fase 3) (7-13)
+...
+dn” +dn” + i dn ...+ pe dne = O (fase F)

Como el sistema es cerrado, la masa total de cada componente en todo el sistema es constante, o lo que
es igual la variacion de masa en todo el sistema (suma de la masa de cada componente en todas las fases)
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es cero. Es decir, sera: dn1 = dnz2 =1 = dnc = 0. En definitiva se obtiene un conjunto de igualdades para ca-
da componente, como vemos a continuacion.

dn1+dn1 —|—dn1 -|-...-i-dnE =0
dn2+dn2 +dn2 +...+anz:O

B_
dn3 +dn3 +dn3 +...40dn3=0 (7-14)

dni +dné +dnd+...+dnf=0

Por lo que, despejando dn, de la primera ecuacion, dn,* de la segunda ecuacion, dn; 'de la tercera ecua-
cién y asi sucesivamente, tenemos el sistema equivalente que vemos a continuacion:

dn, = dn, dn, ... dn?
dnz = dn2 dnz ...... an2
dng = dn; dns ... dn® (7-15)
dn¢ = dné dné ...... dnd

Ahora, sustituyendo dn.dn,!y los otros valores de los diferenciales de cantidad de moles en la ecuacion
(7-13") para dG resulta:

dG:ul( dn, dn, ... anl}uz (dn2 dn, ... dn i)..+uc c(nC dne ... dnc+)
+HZdn 2+ p2dn 22+u§dn Hrocate 1 gln i

(7-16)
+ Wdn” +pfdn” +fdn” +...+ pedne =0
Reordenando:
AG = (s - b Py + (o -p Jiny . (W p Y
+(p22-p.;)jn 22+(“ g“ Pn :24_'"_'_(“ -E Enl:-i_ (7-17)

A 000 r

2 1 2 3 B8 F F
+@rmymﬁﬁk¢kb%+nﬁﬁk¢kﬁk:0
En esta ecuacion todos los términos dn son independientes, porque los dependientes se han eliminado ex-
presandolos en funcién de los otros. Haciendo nulos todos los dn excepto  dn? queda:

(Ulz - Ul)jnl =0
Comodnz 0 @® & = W&
Haciendo nulos todos los dn excepto dn? queda:

(lJl E u1)jn1320 ® Uf =k

Operando del mismo modo en todos demuestro que en el equilibrio:

= = =...=
o=l = Ho =...= P2
_ _ T
o=l = o =...= 7-18)
le=p=K=...=
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Es decir, en el equilibrio los potenciales quimicos de cada componente son iguales en todas las fases.

En nuestro sistema integrado por C componentes y F fases, el grupo de igualdades (7-18) constituye las
ecuaciones de equilibrio de fases. Existen C(F-1) ecuaciones independientes. Por ejemplo: seaC=2yF =
3. El grupo de igualdades (7-18) queda constituido asi:

== ®a)h=1 b=
W= =" ®C) k= dK=
También se podria plantear una quinta igualdad: €) uf = pf’ pero esta resulta de restar a) — b). Igualmen-

te, podriamos plantear f) 2= |, 3pero esta resulta de restar c) — d), es decir que hay cuatro ecuaciones

independientes.

La composicién de una fase que contiene C componentes queda fijada de manera univoca si conozco (C-1)
fracciones molares de una fase dada. La fraccién molar restante queda determinada automaticamente ya
gue la suma de todas las fracciones molares debe dar 1. Asi que para F fases el nimero de variables que
determinan o fijan el sistema es: F(C-1). Pero recordemos que ademas de la composicion se deben tomar
en cuenta las variables de estado P y T, de modo que el nimero total de variables que determinan el estado
del sistema es: F(C-1) + 2.

Definimos la variancia o nUmero de grados de libertad de un sistema como el nimero de variables que se
pueden cambiar o modificar sin afectar el estado del sistema. El nimero de variables que no se pueden
modificar sin que esto afecte el estado del sistema viene dado por el nimero de ecuaciones de equilibrio de
fases independientes que, como vimos, vale C(F-1).

Asi las cosas, el numero de grados de libertad es la diferencia del nimero total de variables menos el nu-
mero de variables que no se pueden modificar sin afectar el estado del sistema:

V-F(C 142 CF 1)=FC F+2 CF+C=C F+2

Nétese que la regla de las fases de Gibbs no prohibe variar mayor cantidad de propiedades que las deter-
minadas por el nimero de grados de libertad en un sistema en equilibrio. Sin embargo, si se cambian mas
variables que la cantidad de grados de libertad se modificara la cantidad de fases que coexisten en el equi-
librio. Supongamos por ejemplo tener una sustancia pura (C = 1) en forma de vapor y liquido en equilibrio (F
= 2). Si se calcula la cantidad de grados de libertad resulta ser 1. Esto significa que podemos cambiar la
presién o la temperatura. Si cambiamos la temperatura y la presion se altera el equilibrio, desaparece una
de las fases, y se establece una nueva condicion de equilibrio en la cual hay una sola fase.

La regla de las fases de Gibbs se ilustra mejor con un caso sencillo, como agua pura. Para una sola fase
(liquido, so6lido o vapor) existen dos grados de libertad; entonces se pueden cambiar la presién y la tempe-
ratura sin crear una nueva fase. Esto en un diagrama de propiedades corresponderia a un punto que perte-
nece a la zona de liquido puro, vapor puro o sélido puro. Para dos fases en equilibrio solo se puede cambiar
una de dos variables (presion o temperatura) quedando la otra fijada como variable dependiente. Esto en el
diagrama corresponde a un punto situado sobre la curva envolvente de fases, o en el interior de una zona
de coexistencia de dos fases. Finalmente, si tenemos fases solido, liquido y vapor en equilibrio, es decir en
el punto triple, no hay ningun grado de libertad, o sea, el punto triple de una sustancia pura existe a una
temperatura y presion fijas e inamovibles. Esto coincide exactamente con la evidencia experimental.

La regla de las fases de Gibbs nos dice cuantas propiedades se pueden variar en los procesos de separa-
cién. Ademas también nos muestra que tipo de representacion grafica se requiere. La siguiente tabla resul-
ta de la aplicacién de la regla de las fases a distintos procesos de separacion. Las fases se abrevian con los
simbolos V (gas o vapor), L (liquido) y S (s6lido). En la columna de variables de operacion x representa la
concentracion de uno de los componentes en una de las fases, y P y T son la presion y la temperatura.

Proceso F | Tipo de fases C V | Variables de operacion
Destilacidn, sistemas miscibles binarios 2 L,V 2 2 P, x
Destilacion, sistemas inmiscibles binarios 3 L LV 2 1 P
Absorcion de Gases 2 L,V 3 3 P, T, x
Extraccién Liquido-Liquido 2 L, L 3 3 P, T, x
Cristalizacion desde una solucion 2 S, L 2 2 P, T
Cristalizacién desde el liquido puro 2 S, L 1 1 P

modinamica — Jorge A. Rodriguez
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7.51Introduccidén al estudio de sistemas de varios componentes

Esta cuestidn tiene gran importancia por ser mas comun en la practica industrial tratar mezclas de varias
sustancias que tratar sustancias puras. En la realidad encontrar una sustancia pura es mas bien raro, ya
gue generalmente los procesos de purificacién tratan légicamente con sustancias mas 0 menos impuras, y
cuando se obtiene una sustancia pura el proceso ya culmina su funcién. Los sistemas de composicion qui-
mica variable son muy frecuentes en la practica y estan presentes en los problemas mas importantes de la
Ingenieria Quimica. En los problemas de separacion hay por supuesto composicion heterogénea, y en los
sistemas en reaccién quimica también hay composicién quimica variable. Por este motivo el estudio de las
propiedades de los sistemas con mas de un componente tiene un gran interés practico para los Ingenieros
Quimicos. Por ejemplo, resolver problemas tales como el equilibrio liquido-vapor entre fracciones de petro-
leo que pueden contener doce o0 mas componentes por cada plato de una columna de destilacién debe es-
tar al alcance de cualquier Ingeniero Quimico. La complejidad y extensién de los calculos requeridos hace
casi imposible hacerlos "a mano" por lo que se usan programas de calculo y simulacién, pero no se puede
aplicar ninguna herramienta computacional si no se entienden las relaciones fundamentales que rigen las
propiedades de estos sistemas. Puesto que estas son las mismas para sistemas sencillos con relativamente
pocos componentes que para sistemas muy complejos con muchos componentes, nos remitiremos al anali-
sis de sistemas simples, de dos o0 a lo sumo tres componentes.

Por su gran extension y complejidad, sélo tratamos ahora en forma superficial este tema, que se debe estu-
diar mas extensamente para alcanzar una comprension profunda.

7.5.1 Propiedades molares parciales
Una funcién f(xu, x2, x3,.,xn) se dice homogénea de grado m si:

F QX0 X | Xaee o Xa) = [ F (X0, X2, X5,. . X0) (7-20)
donde 4 es una constante arbitraria. Por ejemplo, si:
2
f (X, y) - X—
X +Yy
entonces:
LZXZ X2

fxLy) = e =
JOC Y X +y
de donde se deduce que f(x,y) es homogénea de grado uno.

Si una funcién f(xz, X2, x3,00,xc) s homogénea de grado m en las variables x y tiene diferencial total exacta
(esto es, si existen y son continuas todas sus derivadas parciales primeras) se deduce por el teorema de
Euler que:

= Lf (X, y)

{ %) { %) Y
Sea una propiedad_extensiva cualquiera del sistema multicomponente integrado por n1 moles del compo-
nente 1, n2 moles del componente 2, [1, nc moles del componente C, entonces esa propiedad es homogé-

nea de grado uno, porque:
) (X Xoo| Xaren o Xe) = ) (X1:X2:X55..0Xc)

En efecto, tomemos por ejemplo la propiedad entalpia: es homogénea de grado uno porque la entalpia de
dos moles de mezcla es el doble que la entalpia de un mol de idéntica mezcla a la misma presion y tempe-
ratura. Por lo tanto, se sigue del teorema de Euler que para esa propiedad extensiva es:

&l\ P+&1\| Tob Nyt W) ne =pPT )
I:))T,n T)P,n < nl)T,n 4 Ne )T,n

Por ejemplo, en el caso de la entalpia H:

51\ diji\\ dT+MﬂI| dn1+...+u(i)| anc
I:))T,n < T)P,n < nl)T,n < Ne )T,n

b e b e e e = m e e, )

H = |=I'i n. (7-21)
i=1
Gibbs dio el nombre de “propiedades molares parciales” a cada uno de los términos de la sumatoria:
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# = Mi\u
{ M Jor,
Entonces el valor de la propiedad es:
C
Y= ?Eiin

i=1

Note que los &; son funciones homogéneas de grado cero y por lo tanto son propiedades intensivas.

Asi, Fi = \L(im es la entalpia molar parcial del componente i en la solucién o sea la contribucion rea-
i)
PTn

lizada por el componente i-ésimo a la entalpia total de la solucién. Dividiendo por N (nimero total de moles
de la solucién) resulta:

€ m €
h = N H =" xHr

i=1 n i=1
Este razonamiento se puede seguir en idénticas lineas para cualquiera de las propiedades extensivas de la
solucion: G, S, F, H, U, etc.
Es evidente que las propiedades molares parciales no son otra cosa que los potenciales quimicos, aunque
en buena parte de la bibliografia se los siga denominando de ese modo. Estas propiedades son de gran
importancia en los procesos de separacion y en el estudio de las soluciones.
Entre las propiedades molares parciales mas importantes estan los potenciales quimicos que provienen de
la expresion de la energia libre de Gibbs en funcion de la presion, temperatura y composicion.

G=f(TPN)® dG=[k Gl gp i G) " & dn
(Pn) k_PJ,n {[—r‘}p,ndTJr Lo (7-23)

Como ya explicamos antes, las energias libres de Gibbs molares parciales se llaman potenciales quimicos.
Se suele simbolizar a los potenciales quimicos mediante la letra 4. Una notacion alternativa para esta ecua-
cién es:

(7-22)

C
G=fTPn@de=(t GV ar+b G 41,  pan
{ P { T Jen 1
Es obvio que a presion y temperatura constantes tenemos:
cC
dGer = Gdn = wdn,
i=1i=1

Por lo tanto, la energia libre de Gibbs a presion y temperatura constantes seré:
C

Ger =GN,
i=1
Cualquier cambio pequefio de composicion a presion y temperatura constantes origina una variaciéon de
energia libre total de Gibbs que se puede evaluar diferenciando la ecuacién anterior.

ccC
dGer = nde+  Gdn, (7-24)
i=1i=1
Comparando las dos ecuaciones (7-23) y (7-24) para dG resulta claro que:
C
Gl ap b Sl g nds
{ Pl { T Jen 1
Pero a presién y temperatura constantes obtenemos:
(]
n, d&; =0 (7-25)

i=1
Esta ecuacion se conoce como ecuacion de Gibbs y Duhem, y tiene mucha importancia en el estudio de la
actividad de la fase liquida.
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Retomando la ecuacion (7-23), recordando que (de las relaciones de Maxwell) es:

(Gl =v LSl = s
{ Pk { T
C
resulta: dG =V dP SdT + Gidni (7-26)

i=1
Pero por ser dG un diferencial total exacto las derivadas parciales cruzadas deberan ser iguales, de modo
gue tomando derivadas parciales en el primero y tercer términos de la ecuacion (7-26) tenemos:

Gl L B Vil _|, &) ,
w7l e @l S

O, expresado de otro modo:

:L(i':}m VA (7-27)

De modo similar se deduce:

G -~
{ T )P,n
Se puede deducir una relacion muy importante de la ecuacién (7-28). Por ser:

R S

H[HfT/ =

—=

T T T

Esta ecuacion se conoce como ecuacién-de-Gibbs-Hemholtz.

D

7.5.2_ Termodinamica de las soluciones

Una solucién en la que se respete el esquema precedente, donde la propiedad de la solucién resulta igual a
la sumatoria de todas las contribuciones de cada uno de los componentes, es decir, hay aditividad estricta,
es una solucién ideal. Es cierto que muchas soluciones reales se comportan como ideales, debido a que los
componentes no interaccionan entre si, no hay efectos asociativos por polaridad, puente de hidrégeno o po-
laridad parcial entre las moléculas de las distintas especies presentes. Pero en muchos casos esas interac-
ciones existen, hay un calor de disolucién no nulo que se debe tomar en cuenta, y se dice que la solucién
es no ideal, o sea real.

Sea una propiedad molar intensiva )’ en la que se verifica un cambio o variacién exclusivamente debido al
mezclado. Llamemos A/’ a ese cambio, medido con respecto a la propiedad /’ de la mezcla ideal.

Entonces, si A)’ = 0 se dice que la solucién es ideal, y si AJ’ # 0 se dice que la solucién es real. El valor
A)’ se define:

G
Y =Yl XipP (7-30)
i=1
donde )’ representa el valor de una propiedad termodindmica molar intensiva de la mezcla o solucién
homogénea y ¥)° es el valor de esa propiedad para el componente i puro a la temperatura de la solucion y

en un estado standard de presion baja, usualmente la atmosférica. Debido a que los datos standard provie-
nen de distintos investigadores, a veces procedentes de distintas areas de sistemas de unidades, los esta-
dos standard de distintos compuestos pueden no ser iguales, o pueden corresponder a un estado distinto
del que reina en la mezcla o solucién. Por ejemplo, si la solucién es gaseosa puede que el estado standard
se haya determinado en estado liquido o a la inversa. A veces se usan temperaturas distintas (por ejemplo
25 °C y 20 °C) como base para definir el estado standard, o se tienen diferencias debido al uso de distintos
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sistemas de unidades. El tema se puede estudiar con mayor detalle en textos de Termodinamica y de Fisi-
coquimica.
Puesto que de la ecuacion (7-22) es:

i=1
y de la ecuacion (7-30) tenemos:
C C

Pi= Y+ x¥P® Y= X (T PP (7-31)

i=1 i=1
Por ejemplo, los valore de la discrepancia de entropia y de la discrepancia de entalpia por mezcla o solu-
cién son:

= XS SP) (7-32)

n= x(% h) (7-33)

1
i=1

Durante los procesos de mezcla real hay variaciones de las propiedades extensivas como consecuencia de
la no idealidad del proceso. En particular cuando existe algin grado de interaccibn mutua entre los proce-
S0s que intervienen en la mezcla esta variacion o discrepancia es muy grande. Supongamos una mezcla de
C componentes, cuyo volumen total antes de la mezcla es:

C

\/c = r]i\q

i=1
Esta es la ley de Amagat, donde v’i identifica al volumen molar del componente i en las condiciones de la
mezcla.

Como consecuencia de la mezcla, el volumen total real es la suma de los volimenes molares parciales de
cada componente en la mezcla, es decir la ley de Amagat:
C

\/m = ni\f;
i=1
La discrepancia de volumen (real menos ideal) resulta entonces:
Cc C
AV -V, Vo= iV, nv= 0V
i=1 i=1 i=1

Este razonamiento se puede extender a otras propiedades extensivas.

Ejemplo 7.1 Célculo del volumen resultante de una mezcla real.

En un laboratorio se tienen que preparar dos litros de solucion anticongelante que contiene un 0.3 moles de
metanol por mol de solucién acuosa a 25 °C. ¢ Cuantos litros de metanol y de agua se necesitan para for-
mar los dos litros si la mezcla se hace a temperatura constante?.

Datos

Los volimenes molares del metanol y del agua puros a 25 °C son los siguientes.

3 3
Vo = 40.727 21 V90 = 18.068 ——
molg molg
En una mezcla al 30% sobre base mol se midieron los siguientes valores
cm’® cm®
Vet = 38.632 molg Vagua =17.765 molg

Solucién
El volumen de la mezcla se puede plantear de acuerdo a la ecuacion (7-22) de la siguiente forma.
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3
cm

Vg = Xi Vli = 0.3 - 38.632 + 0.7 - 17.765 = 24.025

molg
i=1
El volumen total requerido es V = 2000 cm Este se puede pensar como el producto del niimero de moles
por el volumen molar, de modo que tenemos:

\% 2000

V=WV-N®N=—= = 83.246 molg
vl 24.025
Puesto que el 30% es metanol y el 70% agua tenemos:
Nmet = 0.3 - 83.246 = 24.974 molg Nagua = 0.7 - 83.246 = 58.272 molg
La ecuacion (7-31) para una mezcla de dos componentes se puede escribir de la siguiente manera.
C
V= n; (Vi2 V2°i_): Nmet - (Vmet V-pmet)*' nagua - Vagua =
i . 5
- 24.974 molg (40.727 38.632) £ _ | 58.272 molg(18.068 17.765) SL_ _ 59 977cm®
= molg molg

1
Otra forma mas simple de plantearlo es la siguiente. El volumen del metanol en la mezcla es el producto de

la cantidad de moles por el volumen molar real, que es conocido. Lo mismo se plantea respecto del agua, y

el volumen real de la mezcla es la suma de ambos.
cms

" e 3
Viet = Nimet = Vimet = 24.974 molg- 38.632 molg =1017cm

cms

= Nagua - Vaya = 58.272 molg- 18.068 =1053cm’®

Vagua molg

La suma es 2070 cm slo que significa un exceso de 70 cm .3

7.6_Fugacidad
Una propiedad importante relacionada con la termodinamica de los sistemas heterogéneos es la fugacidad.
Al estudiar las Relaciones de Matxwel\en el capitulo 6 ecuacion (6-17) se dedujo que:

szﬂ_g;) ® (dg!) =vidP

{ T

(aT =constante)

Para un gas ideal:

_ RT ® (dg)} =RT 9P —RT dfinfP
o= BT @ (tg) ~RT & - R dlin

Esta ecuacion soélo es exacta para gases ideales. Sin embargo, resulta cémodo definir una propiedad (lla-
mada fugacidad) que responda a la ecuacion anterior y sea valida para gases y liquidos reales. En conse-
fuen@. por definicion; ‘

(dg))r = RT d[In(f)]

Esta ecuacion define a la fugacidad como una funcién o propiedad de estado. En la préactica, fijamos f de

modo que:
P
lim™— =1 (7-35)

Puesto que f—P para P—0, podemos decir que la fugacidad es una propiedad analoga a la presion para los
gases reales. El coeficiente de fugacidad &, que mide el grado de desviacién de una sustancia pura real

ontespecto a la idealidad, se define como:
o-t
p

(7-34)

(7-36)

En consecuencia, combinando las definiciones (7-35) y (7-36) podemos esctibir:
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imo=1 (7-37)
P10
Dado que: \
In f In f) )
(dg)r =Vv'dP =R'T d(In ) ®R'Ty ( )\ =V ® H ( )| _ (7-38)
i PR P RIT

Por otra parte, es:

Restando esta de la anterior, tenemos:

5'”](/#@\\ . RT

P
RIT ! vl

f i J
=
Integrando a temperatura constante entre P =0 y P = P obtenemos:

R, d(ne)- 5[\/2 —Rg—\lﬁjp

0

Es decir:
RT[in®).  (In@) - HM Bg-\l;iP

Puesto que por la (7-35) resulta @ = 1 para P = 0, resulta:

RIT Ing = +OP 5("2 Bg—\fip

Y en definitiva:
" { V)

m¢:h<ﬁ?

1
E]dp (7-39)

Esta ecuacién se puede evaluar para gases de los que se sabe que responden a una determinada ecuacién

de estado.
(Inf)\ V) | (Inf)H P) (Inf)\ V) h P)
P TR T T} TR

Reordenando la ecuacion (7-38): ﬁ

Esta dltima relacion resulta mas comoda para emplear con una ecuacion de estado. Dado que cuando P —
0 se verifica que v' —  debemos reemplazar los limites de integracién O y P por y V' respectivamente.
Esto puede traer inconvenientes con muchas ecuaciones de estado, de modo que se intentara transformar
la ecuacion anterior a una mas adecuada. Para ello usamos el coeficiente de fugacidad @. Reordenando la

ecuacion anterior tenemos:
V] RIT
o), g NS Leil e

_ | | =] |
I R




Luego, puesto que:
L g Pl P} 1 [Pl
{ vl RIT )T { i )T V] % i )T { V] RIT )T V]

Restando esta Ultima ecuacién de la anterior tenemos:
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%(lnf)\ wnP\ L P lpuy P

v h

Vi ; { V) W RT wRT HI

Ahora, integrando entre los extremos v'= yVv' =V', notando que cuandov'= esP =0y & =1, tenemos:
f_ 1 YRT p] PV] PV]

In—_=_—_ t&L Plovi+ 7% 1 n 2 7-40
P RTT| Pvz )' RIT RIT (740

Esta ecuacion se puede usar para calcular @ mediante cualquier ecuacion de estado de gases reales en la
gue sea explicito P en funcién de V y T. En particular con ecuaciones como la de Redlich-Kwong, Peng-
Robinson o Lee-Kesler, que son capaces de predecir con razonable exactitud el comportamiento del estado
liquido, se puede usar para calcular fugacidades de liquido y vapor.

El coeficiente de fugacidad @ se puede obtener de la ecuacion (7-39):

P P
w1y PP ald(inp PV
|n¢—_|_OJRT de_'h)%[R? )( ) pero ﬁ—Z@
®Ind =+zz 1)1(”“3) otambien |n @ = _I_OP(Z 1)j(lnPr) (7-40)
0

Cabe acotar que en el extremo inferior es: Iim(Z 1): O vy limP, =0 por lo que el cociente Z 1
Pri10 Pri10 P,

se hace indeterminado. Esta dificultad se puede superar si se observa que, aplicando la regla de L'Hospital
resulta:

L 1 L( L
lim —— T —
Pr 0 r% r P._0

Puesto que un examen superficial de cualquier diagrama de compresibilidad demuestra que esta derivada

es finita para Pr — 0, es posible determinar @ = f/P.
La integral (7-40’) se puede evaluar a partir de ecuaciones de estado o de métodos generalizados, es decir,
de estados correspondientes.

Se adjunta en la siguiente pagina un diagrama generalizado elaborado por Houghen y colaboradores que

resuelve directamente esta integral para valores de Zc = 0.27. En primer lugar tenemos el diagrama para el
rango de bajas presiones.
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presion reducida, B

A continuacion vemos el diagrama para el rango de altas presiones.
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presién reducida, p,

Como ya se explico en el capitulo 2, el tratamiento generalizado de Houghen y otros se basa en gréaficas
gue so6lo proporcionan valores validos para Zc = 0.27 y cuando el Zc es distinto se debe corregir mediante la
ecuacion (2-19).

La grafica que vemos en la pagina siguiente proporciona los correctores Da y Db para el coeficiente de fuga-
cidad.
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Ejemplo 7.2 Célculo del coeficiente de fugacidad de un gas real.

“%%i

Calcular el coeficiente de fugacidad @ = f/P para el n-butano a 555 °K y 150 ata, compararlo con el valor

calculado en base a la ecuacion (7-40’) usando el coeficiente de compresibilidad experimental.

Datos
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Para el n-butano Tc =425 °K, Pc = 37.5 atay Zc = 0.274.

Solucién
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Tr=E=1_31 Pr=ﬂ=4

425 375

De la figura anterior obtenemos f/P = 0.61. La correccién debida a la diferencia del Zc se obtiene de la gréafi-
ca correspondiente: Do = 0.08 (extrapolado) de donde resulta:

flP=0.61 + 0.08(0.274 — 0.27) = 0.6103
El valor calculado en base a la ecuacion (7-40’) usando el coeficiente de compresibilidad experimental es
0.602. En consecuencia, el error es del orden de 1.4%.

En otro enfoque, debido a Pitzer et. al. se plantea la relacion generalizada en funcion del factor acéntrico:

0 1 0 [, 1
In® =In®" + wind o también D=0 EE ]w
?° y @' se pueden obtener en funcién de Pry Tr en los siguientes diagramas generalizados.

o ! el
| | | 3N
11 ! r_‘:_.— ; —
-t
gy = 40 e
—"
N
b |
= |
5
M\ \\ —
ANRIN N T
NN N N T+
04 N =
B iz 10 —
03 LR . ,4025 I
o ==
02— ]1,
e I A WL S SR e B
e

Otra alternativa es, como ya hemos comentado, el calculo a partir de ecuaciones de estado, integrando la
ecuacion (7-40) o la (7-40’). Vamos a ilustrarlo usando la ecuacion de Peng-Robinson. Obtenemos:

P J§B Z 2.414B
Z se debe obtener de la resolucion por algin medio de la siguiente ecuacion:
ZARN! B)22 +(A 3BY (AB B? B3)=0

bP 2
Donde: A = 25:_'_)2 B_ = a(T ): a, - o, a, — 0.45724 @P-:c

or=flro- 0 JT  9=-037464+154226 -0 0.26992- 0’

Otra interesante y simple alternativa es la ecuaciéon de Benedict-Webb-Rubin:
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O U1 d

RTInNf=RTIn R_+BORT A0 __ [+, ~  Sax,
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Ejemplo 7.3 Célculo del coeficiente de fugacidad de un gas real.

Calcular el coeficiente de fugacidad del metano a 37.73 °C usando las ecuaciones de Peng-Robinson y de
Benedict, Webb y Rubin.

Solucion

El calculo nos proporciona los siguientes resultados, resumidos en forma de tabla:

/P
P Error(%)
(ata) Experimental P-R B-W-R P-R B-W-R
1 0.9985 0.9981 0.9985 0.04 0.00

3.402 0.9951 0.9934 0.9948 0.17 0.03
6.804 0.9905 0.9869 0.9896 0.36 0.09
13.609 0.9807 0.9742 0.9794 0.66 0.13
27.218 0.9619 0.9497 0.9596 1.27 0.24
40.83 0.9438 0.9265 0.9405 1.83 0.35
54.437 0.9264 0.9047 0.9222 2.34 0.45
68.046 0.9097 0.8843 0.9047 2.79 0.55
102.07 0.8714 0.8388 0.8650 3.74 0.73
107.11  0.8114 0.7712 0.8038 4.95 0.93

Otra opcidn atractiva es la ofrecida por la ecuacién virial truncada de dos términos, en la que el coeficiente
de compresibilidad viene dado por:

Z =1+ BP
RIT

Aplicando la ecuacion (7-40") tenemos:
e 1) = FBP dP B °
oo, C )4 BPP_B "gp_ BP
1 Po RT RT

7.7 Fugacidades molares parciales

Es de particular interés practico el equilibrio liquido-vapor en una mezcla de varios componentes. En tal ca-
so la ecuacion (7-34) que relaciona la fugacidad con un pequefio cambio isotérmico de la energia libre de
Gibbs ya no es aplicable si no tomamos en cuenta la influencia de la composicion, ya que la (7-34) ha sido
definida para un componente puro. Para ello definiremos la fugacidad parcial de un componente i, que sim-
bolizaremos f(P,T )a partir del siguiente par de ecuaciones:

Rl H (n ) v (7-42)

J P
lim ( )
Pro Vi
Donde yi es la fraccién molar del componente i en la mezcla.
Notemos que la fugacidad parcial definida de esta manera es una propiedad intensiva y no una propiedad
molar parcial en el sentido que le hemos venido dando al término hasta ahora, que es el sentido que le di-
era originalmente Gibbs. En efecto, Gibbs las defini6 como una derivada respecto del nimero de moles (o
la fraccion molar) de un componente i de una propiedad extensiva, como el volumen. Se entiende del con-
cepto original que enuncié Gibbs que la propiedad molar parcial es la contribucidon aportada por el compo-
nente en cuestion a la propiedad extensiva de toda la mezcla, y la definicion que acabamos de dar de fuga-

T

(7-42)
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cidad parcial se aparta de este concepto. En cierto sentido, la idea dominante en esta definicién de fugaci-

dad parcial se aproxima mas a una fresi(’)n arcial, como veremos ahora.
In f 3 )
De la ecuacion (7-38) resulta: Rl (u ” =Vi= Mi\ | (7-43)
Pk { Ph

_mwer] =T, (744

Estas dos ecuaciones se pueden integrar a temperatura constante, en un intervalo de presiones P~ a P,
donde P’ identifica a una presién de referencia lo suficientemente baja como para que f =P’ y:

fr=yP
Esta normalmente es del orden de la presién atmosférica para muchos sistemas, pero puede también ser
mucho menor. En caso de que sea expresada en atmdsferas y que P sea del orden de la presion atmosfé-
rica es obvio que P" = 1. Si fuese mucho menor, se pueden usar mm de Hg como unidad y asumir P* = 1

mm Hg. En todo caso habitualmente P~ vale 1 o se toma como 1. Entonces, integrando entre estos limites
es:

In % = 9t gt (7-45)
RIT
. G G
in_" = (7-46)
yi P RIT

El significado de estas Ultimas ecuaciones es el siguiente: la primera permite encontrar una relacién entre la
fugacidad de la mezcla y la temperatura; la segunda provee una relacion entre la fugacidad parcial de un
componente i en la mezcla y la temperatura. Estas dos ecuaciones se pueden derivar respecto de la tempe-
ratura a presion y composicion constantes para obtener la dependencia de las fugacidades respecto de la
temperatura. Considerando a P independiente de la temperatura (ya que habitualmente se toma como
c

b nf), _ Lo o), _h n

g%ﬁ — <—| el (7-47)
L (nf) & &) H H

PTIRTRTT T e
)

‘.

t P I

a - Vi

Estas ecuaciones nos muestran la utilidad de la fugacidad. Las ecuaciones (7-45) y (7-46) se usan para
calcular cambios er-los valores de la energia libre de Gibbs de la mezcla o en la energia libre molar parcial
del_componente i_en funcién de cambios en la fugacidad o fugacidad molar parcial. Las dos ultimas ecua-
ciones nos permiten hallar cambios en energia libre de la mezcla o de la energia libre molar parcial, por in-
tegracion de las mismas, en funcién de entalpias totales o molares parciales, y en funcién de la temperatu-
ra. Las fugacidades parciales se pueden determinar a partir de las (7-43) y (7-44), ya que:

Inlrffi

*



d (7-4
9)
P P
—dP
(7-5
0)

Por otra parte, sabemos que:
P

In , = dP
P » P
De este modo, restando esta Ultima de las dos anteriores tenemos:
P

In f* _ 1\’

P P RT p

fi P

In .= |

v P e

+ h(w JdP

Vi 1

I \TRZT PR]P
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Estas ecuaciones tienen la ventaja de que los términos de la derecha permanecen acotados a medida que
P — 0. Se pueden usar para evaluar f y f. por medio de una ecuacién de estado de gas real. Dado que

muchas ecuaciones de estado son implicitas en V, es conveniente hacer una transformacion para poderlas
usar. Retomando la ecuacion (7-50) tenemos:

f P
o, Jigp

v P 1 RT

Una transforn\acién cuyos detalles no estudiaremos nos permite escribirla:

Hle(”_fi') —V = HF’\‘ hV\

— || )T’n Ademas:

In

{ P JT,n % o )T’V'nj
kot b fn ff)\ _RTH fn f;) L P) kot b fn f7)| _ Pl
— ¢ : [_' I de donde: (—— —
i v JT,n { P Jind _v)Tyn | v )T,n LY. v

Un dltimo problema que podemos encontrar en este caso proviene del hecho de que al integrar cualquier
ecuacion de estado explicita en P probablemente surgird un término del desarrollo de la integral del segun-
do término de la forma:

av
RIT 'I' V gue plantea problemas con el limite «,

VRuHIn_fr)H av = VtR?T L[P\‘ L(In(PV))\

Poniéndola en la forma: —_ RT| —=— oenla:
P u i v { T JTYV'”,- i P JTn U
RTin—— = |2 BTy prin PV 51
yi P +v ALY nRIT

De este modo resulta mas facil evaluar la fugacidad molar parcial por medio de ecuaciones explicitas en P.

7.8 Soluciones ideales. Regla de Lewis y Randall

Se llama solucion ideal a una solucién que obedece la regla de Lewis y Randall. Esta definicién es analoga
a la de mezcla ideal que axiomaticamente es la que obedece las leyes de gas ideal y de aditividad tales
como las de Amagat y Dalton. La regla de Lewis y Randall se puede enunciar:

Es decir que la fugacidad molar parcial del componente i es el producto de su fraccion molar en la mezcla
por la fugacidad del componente i puro en la misma fase y a la misma presion y temperatura de la mezcla.
Como se ve, la analogia con la ley de Dalton no puede ser mas evidente. Las mezclas de gases a presio-
nes bajas obedecen la regla de Lewis y Randall. En cambio muchas mezclas liquidas y sélidas (en particu-
lar las que manifiestan conductas asociativas) no lo hacen. De la regla de Lewis y Randall se deducen las
siguientes relaciones, validas para soluciones ideales:

Vi V=0

A h=H, h
G =G o]
S =S sl

En conclusion, una mezcla ideal presenta aditividad de voliumenes. Esto es verdad para muchas mezclas li-
quidas reales, en particular de especies no asociativas, aunque no sea estrictamente una solucién ideal. Se

cumple la ley de Amagat:
C

V = ni - '/
i=1
Ademas, en las mezclas ideales la diferencia de entalpias, energias libres de Gibbs y entropias entre los
valores molares parciales y los valores molares de cuerpo puro es la misma en las condiciones a las que se

realiza la mezcla (lado izquierdo del igual) y en el estado de referencia (lado derecho). En particular para las
mezclas gaseosas, en el estado de referencia el comportamiento de los componentes y de la mezcla se
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puede describir como practicamente ideal, es decir, que cumplen la ley de gases ideales. Entonces los vo-
[imenes molares parciales son:
CEVAA B w®9 v-o

LD
Es decir que una mezcla gaseosa ideal cumple la regla de Lewis y Randall. Por lo tanto en una mezcla ga-
seosa ideal se cumple que: f=P f, =yi P = Pi. Puesto que en una mezcla gaseosa ideal no debera haber

interaccion, la entalpia y la energia interna molar parcial ser& igual a los valores parciales calculados me-
diante las reglas de aditividad ya conocidas para mezclas ideales. Dicho en otras palabras, durante la mez-
cla no cambian las energias interna ni la entalpia de cada componente. Esto no es cierto sin embargo para
la entropia puesto que el proceso de mezcla es irreversible y por lo tanto la entropia debe aumentar, y en

consecuencia disminuira la energia libre. En el caso de la entropia tenemos: §, Sk = Rlny;
y para la energia libre de Gibbs:
G gj=H, h, T§ £ IRTIy, (7-53)

Dado que en el estado de referencia (a presion muy baja) el comportamiento gaseoso es idéntico al de gas
ideal, todas las propiedades del estado de referencia son ideales. De la (7-43) y (7-44) tenemos:

R2|H ('”WH =V2=Hiﬂ\\ HuHMJ =VT=HE\||

{ Pk { Ph { P { P
Porlotanto:  RITd(In f)=dgl= RIT d[In(f, ;)] RIT d(In f{)=dG;”
Integrando entre Py P RIT In(f‘ i )= gl gt - RT In(f'): G_. G_.k
‘ fi Ve —
Restando la primera de la segunda: R m:(f—yﬁ_ (G_. i igz) (G 9 )
Puesto que en el estado de referencia la mezcla se comporta como ideal se cumple la (7-53) por lo tanto:
G 9] =RTlny,
de donde: Rl mg[:—_] =G g
i /
< f i ‘ i\T )
[ J -
T,

1( In"(P RIT
y

| / 3 A, h
| Int]‘l'l T R

A
7.9 Actividad v coeficientes de actividad
Muchas soluciones liquidas y mezclas gaseosas reales de interés practico no cumplen la regla de Lewis y
Randall. Para corregir su comportamiento de acuerdo a lo que predice esta regla se emplea un factor de co-

rreccion llamado coeficiente de actividad. La actividad de un componente i en una mezcla real se define
como:

f
a = - (7-54)

Donde fi° es la fugacidad del componente i en su estado normal o de referencia. Cualquier propiedad en el
estado normal siempre se identifica por el supraindice °. El coeficiente de actividad del componente i en la
mezcla se define como:
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- f;
Xi % fr

En esta relacién xi es la fraccion molar del componente i en la fase liquida. Es habitual el empleo de yi para
denotar fraccion molar en fase gaseosa y de xi para identificar la fraccion molar en la fase liquida.
Dadas las definiciones anteriores, cabe observar que tanto la actividad como el coeficiente de actividad
asumen valores positivos que dependen del estado normal que se emplee como standard o de referencia.
El estado normal mas habitual es el componente puro a la misma temperatura y presién que en la mezcla.
De este modo, la actividad resulta:
— — — El coeficiente de actividad es: ;" = —
fio fi Xi fiD
Para gases frecuentemente se usa el componente puro a la presién de 1 atm. y a la temperatura de la mez-
cla. Con esta definicion de estado normal la actividad es:

i f

& =—=7—
f %

Puesto que los valores del coeficiente de actividad son iguales o muy cercanos a 1 a 1 atm., la actividad re-
sulta: ai = T, Sila conducta se supone ideal, ai = Pi. En ciertos casos no conviene usar el componente puro

=
I

I

I

como estado de referencia, por ejemplo en una solucién en la que algunos de los componentes son solidos
0 gases a la temperatura y presién de la mezcla; en estos casos se suele usar como estado de referencia
una solucién infinitamente diluida de esos mismos componentes a la temperatura y presién de la mezcla.
Esta eleccion del estado normal es particularmente ventajosa cuando estudiamos soluciones diluidas como
es el caso de las soluciones electroliticas. El tema de los estados normales, standard o de referencia tiene
su importancia porgue si el uso requiere varios valores y los estados de referencia de los datos son diferen-
tes, el resultado de los célculos es erréneo. Para que sea exacto es preciso que el estado standard de to-
dos los datos sea el mismo.

7.9.1 Variacién del coeficiente de actividad
El coeficiente de actividad varia con la temperatura, la presion y la composicion. Las relaciones que permi-
ten calcular la variaciéon con la temperatura y la presiéon se resumen a continuacion.
RIT InL 7l = RIT Inf; % }= G~ g
(f_ | (i % )=Gr g (7-55)

{ i)

CinlgtA

{ﬁ Zh( Iny.\|| VW (7-56)

j P P L RIT

oyl f )

( n{f/ﬂl =L[ Iny, N _ H; h2| (7-57)
T FT e RIT?

Px
La variacion del coeficiente de actividad con la composicion se puede obtener a partir de la ecuacion de
Gibbs y Duhem.
Cc

X0%) =0
i=1

Diferenciando la (7-55) obtenemos:
(dG'i)F{T =RIT (i In f; ,)T y, sustituyendo arriba resulta:
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ccC

RIT Xd(ln f ):0 ® X d(ln f'):O (7-58)

i
=1 i=1
Esta ecuacion relaciona las fugacidades parciales de los componentes en una solucién a una temperatura y
presion determinadas constantes con la composicién. Observemos que la integracion de esta ecuacion se
hace mas compleja a medida que crece la cantidad de componentes de la mezcla. Para una mezcla binaria
con dos componentes Ay B para una variacion de composicion desde 1 a 2 tenemos:

2
- - XB -
In fA2 In fAl: + _dln fB
1 XA
Esta integral se puede evaluar numérica o graficamente.
Una transformacion de la ecuacion (7-58) permite evaluar los coeficientes de actividad. En efecto, por ser:
C

o
ai:f_lo®fi:ai fi ® Xiid(lna):O
i i=1
Esta es una forma alternativa de la ecuacion (7-58). Tanto esta Ultima forma de la ecuacién (7-58) como la
propia (7-58) originan dificultades considerables en su aplicacion. Otra forma alternativa mas Util se puede
deducir de la siguiente manera. Por ser:
f _
¥ = —'f ® fi =y X f que, reemplazado en la (7-58) da:
Xi Ti°
C
X”d(,’lTnyo) + X d(ln X, ): 0
i=1
Nétese que d(In fi®) = 0 porque fi° es una constante. Como ademés tenemos que d(In xi) = dxi/xi podemos
desglosar el segundo sumando quedando:

C C dX C
X. id(ln X )= x = Wx=0 por lo tanto es:
i1 i=1 Xi i=1
C
X din Yo =0 (7-59)
i=1

Esta forma de la ecuacién de Gibbs-Duhem es la mas habitual.
Al integrar esta ecuacién para el caso mas simple (mezcla binaria) entre las composiciones 1 y 2 resulta:

2 Xa
Inyz, Inyg = i —dInys
1 XA
Una forma alternativa de escribir la (7-59) es como derivadas parciales. Se puede escribir:
C In yio
Xi X =0 (7-59")
i=1 i PT

Por ejemplo, para una mezcla binaria tenemos:
XAH Inya + Xg \»( Inyee

[ Xa Jor { X )

La ecuacion de Gibbs-Duhem es importante porque nos permite hacer cosas importantes. Por ejemplo nos
facilita controlar la exactitud de datos de equilibrio liquido-vapor. Si los datos experimentales no son exactos
(nunca son absolutamente exactos) la ecuacion de Gibbs-Duhem no da exactamente cero, de modo que el
valor obtenido nos da una idea de magnitud del error. Se puede usar la ecuaciéon (7-59") si contamos con
datos experimentales de un componente en una mezcla binaria para obtener los coeficientes de actividad
del otro componente. Por ultimo la aplicacion mas importante para los ingenieros quimicos es la siguiente:
debido a la crénica escasez de datos experimentales normalmente no se dispone de suficientes cantidad de
datos. Se pueden derivar formas integradas imperfectas de la ecuacion de Gibbs-Duhem que relacionen y°a
y y°8 con X. En estas ecuaciones siempre hay dos o mas parametros de ajuste que se pueden correlacionar
con los datos disponibles, resultando una ecuacion que describe con suficiente exactitud las propiedades
de actividad de la mezcla en cuestion. Por supuesto, esta ecuacion solo serd valida para esa mezcla, o me-

=0 (7-59")
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jor dicho, solo lo seran los valores de los parametros de ajuste deducidos a partir de esos datos. No existe
una forma integrada Unica de la ecuacion de Gibbs-Duhem sino varias posibles. Todas ellas deben ser sin
embargo consistentes con la ecuacion de Gibbs-Duhem.

7.9.2 Discrepancia de energia libre v coeficientes de actividad en mezclas reales
Ya definimos la discrepancia (también llamada exceso) de una propiedad extensiva. En el caso de la ener-
gia libre de Gibbs es para la mezcla:

C
G= ©n
i=1
La suma de energias libres de los componentes es:
C
Gcomp = g% ni
i=1
De esto la diferencia de energia libre en un proceso de mezcla ideal es:
cC
i h _
AG! = (G'im_ 2)h = n(RTInx)
i=1li=1

El supraindice “i” denota comportamiento de mezcla ideal.
En consecuencia la discrepancia de energia libre o energia libre en exceso es la diferencia de energia libre
real de la mezcla menos la diferencia de energia libre en un proceso de mezcla ideal:
C
): n (G_ g R2Tlnx)
i i i i

AGE =AG, AG! =G, &Comp +AG | (7-60)

i=1
En general, libros y revistas identifican la energia libre en exceso como gE. Nosotros hemos preferido man-
tener la notacién que empleamos para otras discrepancias, por razones de uniformidad notacional, aunque
mas adelante usaremos la forma G".
De modo analogo se pueden definir otras discrepancias de propiedades. Estan ligadas entre si é)or las
mismas relaciones que las propiedades definidas para un cuerpo puro. Por ejemplo: AGF = AHF — TAS".

Puesto que por la ecuacion (7-55) tenemos que:
6 gl =RTIn(;x)

Reemplazando en la (7-60) resulta:

©

AGE = n RIT |nyi (7-61)
i=1

y, para un mol de solucion:
©

AgF = X RTIny, (7-61)

i=1
Estas dos ecuaciones representan formas muy usadas de calcular la discrepancia de energia libre o exceso
de energia libre.
Se puede obtener la propiedad molar parcial correspondiente, es decir la discrepancia de energia libre mo-
lar parcial, derivando la (7-61) respecto de ni:
E C C
AGT | % mnyt L. o rrt N
n, - 4 I )PTn 1 4 Ni Jera

i=1

Pero debemos observar que, por ser

Y por imperio de la ecuacion de Gibbs-Duhem:
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C
“R”Llwh B (B ) SN R
i=1 4 bR i1 I )PLa
Queda la simple expresion:
AG” | _AG* —RTIny,
—— |=AGT = Vi (7-62)

Esta ecuacion tiene una gran significaciéon en la practica porque nos dice que sélo necesitamos predecir la
discrepancia de energia libre de Gibbs de la mezcla en funcion de su composicién para poder determinar
los coeficientes de actividad de todos sus componentes. La (7-61") se puede escribir:
Foc

x Iny.

i=1

A partir de esta ecuacion se pueden desarrollar varias ecuaciones de la termodinamica clasica que sirven
para predecir y correlacionar coeficientes de actividad en funcion de la compaosicion.
Cualquier relacién funcional que se desarrolle ligando AgE con la composicion debera respetar ciertos requi-
sitos. Por ejemplo, dado que si x1 — 1 todas las otras composiciones tienden a 0, se ve que AgE =0 para los
componentes puros. Esto es légico pues a medida que una solucion tiende a 100% de pureza del compo-
nente 1, las discrepancias tienden a cero pues todas las propiedades de la solucion tienden a los valores
del componente 1 puro. En otras palabras, si se construye una relacion funcional del tipo:

E
& = f(xl, Xps X3, 5 Xc ) debera ser:
RIT

AglF
RIT

La relacion funcional mas sencilla para un sistema binario que cumple las condiciones exigidas es la ecua-
cién de sufijo doble de Margules:

AglF

RIT
En esta relacién A es un parametro binario de ajuste, que se puede calcular por regresion de datos experi-
mentales para que los describa con la mejor aproximacién posible.
Las expresiones "sufijo doble", "sufijo triple" o "sufijo cuddruple" se refieren a que la ecuacién que da la
energia libre en exceso es cuadrdtica, cubica o cuartica en la variable fraccion molar en cada caso.
La ecuacién de sufijo doble de Margules se puede deducir facilmente asumiendo que sélo se conocen da-
tos experimentales en un solo punto, en el que x1 = x2 = 0.5. Esto es, constituye una ecuacién basada en un
punto de una curva, y no podemos l6gicamente esperar de ella demasiada exactitud.
Puesto que por la ecuacion (7-62) debe ser:

AGF
n.

= 0 para cualquier X' = 1 ¢Porqué?. Porque esta ecuacion representa una condicién de equilibrio.

=AX X (7-63)

—RIT Iny,

Si se introduce la expresion (7-63) en la (7-62) obtenemos:
RITINy, = AX,

2
RZT In Y2 = A X1
Este par de ecuaciones nos permite calcular coeficientes de actividad a cualquier valor de x1 0 x2 aunque los
datos se hayan obtenido en un solo punto. Estas ecuaciones se pueden generalizar para un sistema con
mas de dos componentes, resultando las siguientes ecuaciones generales:

E cc ce .
89 = Aini Xj RTIny = t[ Aik _Aij\”Xi Xj
RIT 2 )

i=1j=1 i=1j=1
En forma similar (aunque con procedimientos algo mas largos) se pueden deducir otras ecuaciones. Para
muchas mezclas binarias moderadamente no ideales, todas las ecuaciones que describen la discrepancia
de energia libre de Gibbs de la mezcla en funcién de la composicion conteniendo dos o mas parametros bi-
narios dan buenos resultados, de modo que no hay razones que justifiquen elegir alguna en especial; en tal
caso convendra elegir la mas simple.
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Para soluciones binarias fuertemente no ideales, tales por ejemplo como soluciones de alcoholes en hidro-
carburos, la ecuacion de Wilson es probablemente la mas (til porque es mas sencilla que otras como las
mas modernas NRTL (Non Random Two Liquid) o la UNIQUAC (Universal Quasi Chemical). Para tales so-
luciones, la ecuacion de sufijo triple de Margules y la ecuacién de Van Laar seguramente seran mucho me-
nos exactas para representar los datos particularmente en la regién de alcohol diluido, donde la de Wilson
da mejores resultados. Sin embargo, la ecuacion de Wilson no es capaz de representar apropiadamente
datos de las mezclas que presentan solubilidad parcial (parcialmente inmiscibles). En el caso de mezclas de
liquido y gas en las que la fase liquida presenta a su vez dos fases se recomienda usar NRTL o UNIQUAC.
La ecuacién de sufijo cuadruple de Margules (tres constantes) no tiene ventajas apreciables sobre el mode-
lo NRTL, excepto que es algo mas simple.

A continuacién damos un sumario de algunas de las ecuaciones usadas mas frecuentemente para sistemas
binarios.

Ecuacion de sufijo doble de Margules
RTIny, =Ax, °

RTIny, = Ax, ?

Ecuacion de sufijo triple de Margules

A9T %, [A+Bf, x|
RIT
RTIny, =(A 3B, %4Bx, °

Ecuacién de Van Laar
2
RII Ny, = /-\|H1+ AX \|
BY |
{oR)
E

Agl” AXy X,
RT % AB+x

2
K1 N, :I:SIL[J.+ B X, \|

1|)

Ecuacion de Wilson
Inyl = |n(X1 -|—A12 X2)+ X2|[L AlZ A21\ ‘
{Xl +AR X Xo+AxnX |}

AglF
RIT

= X In(x1 +A, x2) X, In(x2 +A, xl)

In Yo = In(Xz +A21 X]_) Xl”L A12 AZl\
{ X1 +AnXo X +AunX |)

Ecuacion de sufijo cuadruple de Margules
RiTIny, = (A +3B+ 5C)<2 224(8 + 4C)<2 +12Cx,
% =X, % (A+ B(x1 X, ))+ C(xl xz) 2
)
RiTIny, = (A 3B+ 5(3)(1 22ﬂf(B + 4C)<1 +12Cx,
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En el caso de sistemas multicomponentes con mas de dos componentes, la forma de las ecuaciones es al-
go mas compleja. Damos aqui la ecuacion de Wilson, una de las mas recomendadas.

Ecuacién de Wilson

Ag2E CCXi In\L[ XJA” h‘

RIT | |
L ey al
|nyi = In ( Xinj |+1 XiAki
C
{ P XA,

ik
=1

7.10 Coeficientes de fugacidad en mezclas
El enfoque que parte de la ecuacién virial truncada se puede extender con facilidad a mezclas. La ecuacion
gue resulta es la siguiente:

=1 k=1

ZLTE u+_ yjyk(26ji 6jk)

6jk = ZBjk Bjj Bkk

Los subindices j y k asumen todos los valores, sin excluir i. Ademas &ii = &jj = &k = 0, Y &jk = Okj.
Se deben emplear los parametros seudo criticos binarios para el calculo de los coeficientes viriales tal como
se explicé en el apartado 2.3.2.1 del capitulo 2.

Otra posibilidad es el empleo de ecuaciones de estado, por ejemplo clbicas. En el caso de la ecuacién de
Redlich-Kwong tenemos:

C
A
o, =P@ 1)z zhy 3 (T g« In(L+ h)
b bRIT™ ( b a
a |
| ik )
C cC R22TCij 25 R TC.
b= Yk bi a= YiYidij aj = 0.42748 —— b, =0.08664
k=1 i=1j=1 Cij Gi
B 1 a 1 he bP
"1 h bRT"™1+h " ZRIT

Tcij y Pcij se calculan mediante las ecuaciones (2-67) del apartado 2.3.2.1 del capitulo 2 haciendo kij = 0.
Usando la ecuacion de Peng-Robinson tenemos:

)
b; a |Tbi | | Z +2.414b)
Ing, = 2.z 1) InZ by —2 [~ In |
b bRT™ (b Z 2.414Db)
ccC C
a= yya, b= Y.b =1 ki) fa
i=1j=1 k=1
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R’Tg; 2° 2
a 20,45724_[1+ (0.37464+1.54226wii 0.26992w j(l Tr, )]

PCi
kij es el parametro de interaccion binaria. Para mezclas de hidrocarburos, se suele tomar kij = 0.

Ejemplo 7.4 Célculo del coeficiente de fugacidad de una mezcla de gases reales.
Calcular el coeficiente de fugacidad de una mezcla de metano y etano a 37.73°C y a presiones de 13.609,
27.218, 40.827, 54.436 y 68.045 atm. Tomando los coeficientes de interaccion binaria todos nulos, los re-
sultados se resumen en la siguiente tabla.
P D1 D
(ata) Exper. P—R Error(%) Exper. P-R Error(%)
13.609 0.9714 0.9803 0.916 0.9297 0.9070 2.44

27.218 0.9484 0.9631 1.55 0.8574 0.8203 4.33
40.827 0.9301 0.9488 2.07 0.7844 0.7396 5.71
54436  0.9165 0.9376 2.30 0.7129 0.6648 6.75
68.045 0.9072 0.9294 2.45 0.6446 0.5961 7.52

7.11 Equilibrio de fases

En este apartado nos ocuparemos del equilibrio de fases. Esta cuestion tiene una gran importancia practica
por sus aplicaciones en las diferentes operaciones de separacion y purificacién de un componente de una
mezcla o solucion. En el andlisis que sigue no hacemos distincion entre sistemas de un solo componente y
sistemas multicomponentes, pero resulta obvio que el objetivo principal de nuestros esfuerzos es clarificar
la dinamica del equilibrio de fases en sistemas multicomponentes, donde encontramos el area de mayor in-
terés practico para nuestro estudio.

7.11.1 Ecuacién de Clapeyron
La ecuacion de Clapeyron es importante porque constituye la base teérica de muchos métodos de estima-
cién de curvas de propiedades de equilibrio y de calores latentes de cambio de fase.
Sea un sistema compuesto por dos fases, que identificamos como 1 y 2. Puede ser un sistema en el que
coexisten la fase liquida y vapor, o sélida y liquida, o sélida y vapor. Ya se dedujo en el apartado 7.2 que en
el equilibrio de fases la energia libre de Gibbs en cada fase es la misma.

0: = ¢, ® dg; =dg,
Supongamos que el sistema se encuentra en un estado de equilibrio de fases de tal modo que el punto que
lo describe en el plano P-T esté sobre la curva de equilibrio de fases. Se modifica la temperatura de cada
una de las fases en una magnitud dT, y la presién en una magnitud dP. Ambos cambios se producen de
modo tal que el nuevo punto se encuentra también sobre la curva de equilibrio de fases.
Para una fase pura es:

dg=vdP sdT ® vidP s,dT =v.dP s,dT

4dP_(5 s)Te P _%
dT v, v
Pero:
0Q N 1 y) _A
=@, d5=, &=2,0=L® 5 =2 (7-64)
S=T ®LB === > TT
Por lo tanto:
e__ 4 7.65
dT T(V2 Vl) (_ )

Esta ecuacion se conoce cominmente como ecuacion de Clapeyron. Se sobrentiende que sz es la entropia
de la fase 2 en la condicién de saturacion, y s1 es la entropia de la fase 1 también en la condicién de satura-
cion. Entonces 4 es el calor latente del cambio de fase. La derivada de la ecuacion de Clapeyron es la pen-
diente de la curva de equilibrio de fases en el plano P-T.

La ecuacién de Clapeyron se puede usar de varias maneras. Una es para estimar los pares de valores P-T
gue corresponden a la curva de equilibrio de fases. Para ello es necesario contar con valores del calor la-
tente A en funcion de la temperatura, y con valores de los volimenes de cada fase. Por ejemplo, se podria
construir la curva de equilibrio de fases a partir de valores experimentales de 1 y de los volimenes de cada
fase. Otra forma en que se puede usar la ecuacién de Clapeyron es para calcular el calor latente de cambio
de fase conociendo datos de los volimenes y del calor latente.
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7.11.2 Cambio de fase liquido-vapor
En el caso del equilibrio de fases liquido-vapor la ecuacion de Clapeyron se puede expresar asi.

daP Ay

daT Tw W)
Puesto que el volumen del vapor es siempre mucho mayor que el del liquido, la pendiente de la curva de
equilibrio liquido-vapor tiene el mismo signo que el calor latente de evaporacién. Este es siempre positivo
para todas las sustancias conocidas. Este es un hecho experimental, que también se puede deducir del

Segundo Principio de la Termodindmica. En efecto, el calor latente de vaporizacién (o condensacion) iv se
puede expresar mediante la ecuacion (7-64):

Puesto que la evaporacion es un fendmeno irreversible, la entropia del vapor es siempre mayor que la del
liquido. Pero como la temperatura es absoluta, es positiva y de ello se desprende que el calor latente de
evaporacion es positivo, de lo que se deduce que la pendiente de la curva de equilibrio liquido-vapor es
siempre positiva. En otras palabras, la presion de vapor de cualquier sustancia aumenta con la temperatura.
Cabe observar que la ecuacién anterior es valida en todas las condiciones de equilibrio liquido-vapor. El
punto critico es una de esas condiciones, donde el estado liquido y vapor coexisten en un punto Unico. En
consecuencia, para ese punto es: sv = sL. De esto se deduce que en el punto critico v = 0. Esto explica la
extraordinaria inestabilidad del mismo, ya que la transicion de fase se realiza sin consumo de energia.

7.11.3 Cambio de fase sdlido-liquido
La ecuacion de Clapeyron se puede escribir para el cambio de fase sélido-liquido en la forma siguiente.

P 4
aT T )

El calor latente de fusion Ar es siempre positivo, por las mismas razones expuestas en el apartado anterior
con respecto al calor latente de vaporizaciéon. En cuanto a los volimenes especificos del liquido y del solido
no pasa lo mismo que en la transicion de fase liquido-vapor. El volumen especifico del sélido suele ser del
mismo orden de magnitud que el volumen especifico del liquido, con lo que resulta que la curva de equili-
brio sélido-liquido es mas empinada que la curva de equilibrio liquido-vapor.

En cuanto al signo de la derivada tenemos dos casos posibles. Si la densidad del sélido es mayor que la del
liquido, como ocurre con la mayoria de las sustancias comunes, entonces v. > vs y la pendiente de la curva
de equilibrio sélido-liquido es positiva. En ese caso, al aumentar la presion también aumenta la temperatura
de fusién. En cambio si densidad del sélido es menor que la del liquido, como ocurre con el agua, la pen-
diente de la curva de equilibrio sélido-liquido es negativa. En este caso al aumentar la presion disminuye la
temperatura de fusion. Este hecho es el causante del fendmeno de “rehielo”, que consiste en aplicar una
presion elevada a un bloque de hielo, mediante un alambre muy fino. Se observa que el alambre penetra en
el blogue, y que el hielo se vuelve a formar en el espacio que deja atras al penetrar en el mismo, de modo
gue si bien el alambre “corta” el hielo no lo divide. Véase la grafica P-T en el apartado 1.8.2.1 del capitulo 1.

7.11.4 Cambio de fase sdélido-vapor
La ecuacién de Clapeyron se puede escribir para el cambio de fase sélido-vapor (sublimacion) de la
siguiente forma.

daP s

dT T(vV A )
La sublimacion se puede producir a presiones muy bajas. En general (pero en particular cuando la presion
es pequefia) el volumen especifico del vapor es mucho mayor que el del sélido. Por las mismas razones
apuntadas en los apartados anteriores, el calor latente de sublimacién es siempre positivo, de donde se de-
duce que la pendiente de la curva de equilibrio sélido-vapor es positiva.

Puesto que el volumen especifico del vapor es mucho mayor que el del sélido se lo puede despreciar, de
modo que la ecuacion de Clapeyron se simplifica de la siguiente forma.

dP= As
dT Tw

Ademas, a presiones bajas y moderadas podemos asumir comportamiento ideal del vapor, con lo que se
obtiene:
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dT TRT PdT RT?2

P _ JsP o1dP _ s

O, puesto de otra manera:
dInP As
dT ~ RT’
Esto significa que si se puede describir el calor latente de sublimacion en funcién de la temperatura, es po-

sible integrar la ecuacion para obtener una tabla de valores que permiten construir la curva de equilibrio. O,
en posesion de dicha tabla es posible usarla para calcular el calor latente de sublimacion.

7.11.5 Estados metaestables

De lo que hemos tratado en los apartados anteriores se desprende que las condiciones de equilibrio tienen
valores claramente determinados por las distintas formas de la ecuacién de Clapeyron, que nos dice que a
cada presion le corresponde una sola temperatura en la que pueden coexistir dos fases en equilibrio, dado
gue ambas variables tienen una relacion de dependencia biunivoca.

Sin embargo, se descubri6é en forma experimental en los Ultimos afios del siglo XIX que existen ciertas con-
diciones en las que para un valor determinado de presion era posible encontrar dos fases en equilibrio aun-
gue no debiera haber dos, sino una sola. A esta condicion se la denomina estado metaestable.

Por ejemplo supongamos que tenemos un liquido contenido en un recipiente de paredes muy lisas, a un es-
tado de pureza muy elevada, de tal manera que ni siquiera contiene trazas de impurezas, incluyendo su
propio vapor. Se calienta el recipiente muy lentamente y cuidando que no sufra sacudidas o perturbaciones
de ninguna naturaleza. El resultado es a menudo (porque no es un fenémeno facilmente reproducible) que
se obtiene liquido puro a una temperatura considerablemente mayor a la de ebullicion que corresponde a
esa presion, de modo que el sistema tendria que estar formado totalmente por vapor, o por una mezcla li-
quido-vapor. Si este sistema se somete a cualquier perturbacion por mas leve que sea, el liquido inmedia-
tamente se transforma en vapor recalentado. Esto se aprovecha para las llamadas “camaras de burbuja” en
las que se tiene un ligquido a temperatura mayor que la de ebullicion, donde cualquier perturbaciéon (por
ejemplo una particula subatomica de alta energia) deja una estela de mindsculas burbujas, mostrando su
trayectoria.

Podemos encontrar otros tipos de estados metaestables, como el caso del vapor sobre enfriado, en el que
se tiene vapor a una temperatura mucho menor a la de condensacion que corresponde a la presion del sis-
tema. Este fendmeno se aprovecha en las llamadas “camaras de niebla” usadas para seguir la trayectoria
de particulas subatémicas producidas por desintegracion nuclear de isétopos inestables. Cuando una parti-
cula de alta energia choca contra las moléculas del vapor en estado metaestable, se produce la condensa-
cién con el resultado de que la particula deja un rastro de gotitas de liquido a su paso, que se puede foto-
grafiar con una camara de alta velocidad. Por otra parte, los liquidos sobre enfriados también constituyen
un caso de estado metaestable, en el que se tiene estado liquido a una temperatura muy inferior al punto
de congelacion. La condiciébn metaestable desaparece al agregar un cristalito de sélido o perturbar de algu-
na otra forma el liquido, produciéndose la congelacién de inmediato. Los vidrios son liquidos sobre enfria-
dos que no pasan al estado cristalino; como prueba de ello tenemos el hecho de que el vidrio fluye por gra-
vedad aunque muy lentamente, cosa que no haria si fuera sélido.

Desde el punto de vista técnico los estados metaestables no tienen otro interés ni aplicacion que los apun-
tados precedentemente.

7.11.6 Otras transiciones de fase

Ademas de las tres mas conocidas (liquido-vapor, sélido- liquido y sélido- vapor) existen varias clases de
transiciones de fase poco usuales, que se dan en condiciones de menor importancia desde el punto de vis-
ta técnico. La que tiene mas interés es la transicion de tipo vitreo. Si bien todas las sustancias conocidas
pueden dar transiciones de tipo vitreo en condiciones especiales, algunas como el rayon, el polipropileno y
el PVC. Todas las sustancias que presentan transiciones de tipo vitreo en condiciones normales son ma-
cromoléculas, es decir, sustancias con pesos moleculares mayores de 10 @/molg. Las transiciones de tipo
vitreo se caracterizan porque las propiedades extensivas no tienen discontinuidad en el punto de cambio de
fase. Por ejemplo, no existe un calor latente de fusién porque la entalpia del estado sélido varia en forma
continua hasta llegar al valor que corresponde al estado liquido (o pastoso, o fluido, o como se lo quiera de-
finir) sin un salto apreciable. El vidrio presenta la transicion mas caracteristica de este tipo.
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7.12_ Equilibrio liquido-vapor en sistemas multicomponentes

En este estudio (que sélo tiene el caracter de introductorio) nos limitaremos a la descripcion del equilibrio li-
quido-vapor, que solo sera cualitativa, por razones de espacio. Existen varias razones que nos obligan a
ello. En primer lugar, la extension del campo de estudio es enorme, ya que abarca los equilibrios entre fa-
ses solido-sélido, solido-liquido, liquido-liquido, solido-vapor y liquido-vapor. En segundo lugar, aunque nos
restringiésemos al equilibrio liquido-vapor este presenta tantas situaciones que requieren tratamiento dife-
renciado que su solo estudio en detalle requiere un libro; por ejemplo las soluciones de electrolitos débiles
en agua no tienen igual comportamiento que las soluciones de polimeros en alcoholes. En tercer lugar, la
descripcion detallada de los distintos comportamientos azeotrépicos demanda una extension que no pode-
mos satisfacer. Por lo tanto no podemos hacer mas que describir someramente las soluciones ideales a ba-
ja presion, los liquidos no ideales a baja presion y las mezclas de hidrocarburos.

El comportamiento a baja presion (menor a 10 atm.) se puede describir por lo comin mediante un modelo
ideal aunque los componentes no tengan comportamiento de gas ideal. La condicién de equilibrio entre fa-
ses requiere que la energia libre de Gibbs de un componente en ambas fases sea igual por lo que:

G =G
Puesto que: RIT d[ln fi-]: dG~ - )
gue podemos plantear la condicién de equilibrio entre fases de este modo:
fr=fi"®p'xfit=yifiV =y &P (7-66)
Aqui vamos a asumir comportamiento ideal en fase vapor. Suponiendo que la presion es tan baja como pa-
ra reemplazar fugacidad por presion (&1 =1) entonces:
ytxi fit=yi P
Si ademas de las simplificaciones que hemos aceptado suponemos que la fase liquida se comporta como
ideal, tenemos la_Ley de Raoult:

XiPl=yiP=P,
Son pocas las mezclas reales que la cumplen, pero nos permite establecer una especie de standard de re-
ferencia o patron de comparacién. Si el comportamiento de una mezcla presenta desviaciones positivas con
respecto a la ley de Raoult esto indica que los coeficientes de actividad son mayores que 1.
Otra ley que se usa con frecuencia es la_Ley de Henry:

XiH=P,=y; P (H es la constante de Henry)

El gran atractivo de la ley de Henry es su extrema sencillez. Se han hecho esfuerzos por correlacionar da-
tos experimentales mediante varios métodos, entre ellos el de contribucién de grupos, de modo de ajustar-
los a la ley de Henry.

Si bien no se cumplen exactamente en todo el intervalo de composiciones, tanto la ley de Raoult como la
ley de Henry describen bastante bien el comportamiento de las soluciones diluidas no ideales a bajas pre-
siones.

Ambas son absolutamente vélidas para soluciones infinitamente diluidas, es decir, son leyes limite, como la
de gases ideales.

Introduciendo la expresion que calcula el coeficiente de actividad y asumiendo que el gas es ideal (se cum-
ple la ley de Raoult) tenemos:

OL o L
Yi Xi fi = yi P = Pi
Seleccionando para el liquido como estado de referencia el liquido puro tenemos:
oL golL oL
Xi yi fi = Xi yi Pi2: Pi = Xi Hi
Seleccionando como estado de referencia para el liquido el soluto puro es:
Hi =% L P,2
S oLlgo
Para el estado normal de dilucién infinita tenemos: Vi fe = H;

Puesto que se exige que el coeficiente de actividad tienda a 1 en el estado normal o de referencia, y consi-
derando que los coeficientes Hi de la ley de Henry se determinan experimentalmente en soluciones extrapo-

lando curvas a dilucion infinita, concluimos que  y° =1y ® fy = H; para dilucion infinita.

En otras palabras, la pendiente de la curva para xi — 0 de la curva presién parcial en funcién de la concen-
L

tracion nos da  f;
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7.12.1 Mezclas de hidrocarburos

Un sistema de interés practico son las mezclas de hidrocarburos, en las que se ha encontrado conveniente
describir la conducta de solucion no ideal en forma de cociente de vaporizacion en el equilibrio o factor K.
Este se define:

= (7-67)
Xi
En el equilibrio liquido-liquido se define un cociente de distribucion o de reparto de manera similar.
XI
Ko = — (7-67)
Xi

Volatilidad relativa y selectividad relativa

De la definicién de cociente de vaporizacion en el equilibrio o factor K se derivan dos conceptos similares
gue son la volatilidad relativa y la selectividad relativa.

La volatilidad relativa es un indice que mide la dificultad relativa que presenta la separacion de dos espe-
cies gquimicas. Se define como el cociente de los dos valores de factor K para ambas sustancias a la tem-
peratura a la que se desea hacer la separacion.

(7-68)

Este indice es importante en las operaciones de separacion liquido-vapor porque la cantidad de etapas te6-
ricas de separacion necesarias para separar las dos especies quimicas depende fuertemente de su valor.
En teoria, un valor de a = 1 significa que las dos especies no se pueden separar, 0 que la separacion re-
quiere una cantidad infinita de etapas. Cuanto mayor es la diferencia de « con la unidad tanto menor es la
cantidad de etapas necesarias para efectuar la separacion.

En las operaciones de separacion liquido-liquido se usa un indice parecido, llamado selectividad relativa S
gue se define de la siguiente manera.

Koi
Bi = Ko

(7-68)

El cociente de equilibrio K se usa mucho en la industria de hidrocarburos, y nos da una idea cuantitativa de
lo "ligero" o "pesado” que es un hidrocarburo. Si el compuesto tiene K > 1 tendréa una elevada volatilidad y
tiende a concentrarse en la fase vapor. Si el compuesto tiene K < 1 significa que es "pesado” y tiende a
concentrarse en la fase liquida. En una mezcla en equilibrio, el cociente yi/xi es:

oot
K=—=—- (7-69)
Xi oy fF

Si se usan los estados normales de gas y liquido puro a la presion y temperatura del sistema, tenemos:

K==
i it
” 4 J/IéDP,T P

Pero en una solucion ideal con comportamiento de gas ideal, yi=1, f/P = 1.
_%_R
i P

Entonces: Ki
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Dado que P' y P son constantes a la temperatura de equilibrio, K es una constante independiente de la
composicion y de los componentes de la mezcla. Esto en la realidad por supuesto no es asi, y depende tan-
to de la presién como de la temperatura, de la composicion y de la calidad de los componentes. En la ma-
yoria de los textos se aconseja estimar el valor de K mediante las gréficas de DePriester que vemos a con-

tinuacion. A la izquierda la gréfica para el rango bajo de temperaturas y a la derecha la grafica para el rango
alto de temperaturas.
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Estos diagramas se basan en datos experimentales, que también han permitido construir la siguiente fun-
cién de aju

Stel‘nK:i+ﬁ°Pé§InT+a4T+a5T2+a6+b1|nP+ _22+_3+b4(InP)+b5(|
T, T P P

2

nP) +P ]

(P en psia,
Ten °R)
Esta correlacién es valida en el rango: 460 < T < 760 °R; 14.7 < P < 120 psia. Los compuestos que exhiben

un suscrito a corresponden a coeficientes que dan como resultado valores de K mayores que 1, y los que

tienen un suscrito b corresponden a coeficientes que dan como resultado valores de K menores que 1. Esto
resulta en menor error. Por ejemplo, si se utilizan los coeficientes que figuran listados para el isobutano re-
sulta un error medio del orden de 2.52, mientras que los coeficientes de K mayor y menor que 1 dan un
error medio de 2.42 y 1.73. Se debe tener en cuenta que este error es relativo a los valores obtenidos gréfi-

camente, y no estéd dado con referencia a valores experimentales. Los coeficientes de la correlacion se lis-
tan en la tabla siguiente.
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Compuesto a1 a as au as as
Metano —292860.000 0 0 0 0 8.24450 |
 Etileno —600076.875 0 0 0 0 7.90595 |
 Etano —687248.25 0 0 0 0 7.90699 |

Propileno —923484.6875 0 0 0 0 7.71725

Propilenoa 0 —4630.24609 0 —0.00409 0 15.32456
' n-Butano —1227406.000 0 0 0 0 7.44621 |

Propano —970688.5625 0 0 0 0 7.15059

Propanoa —1095349.000 402.79321 0 0 0 6.83885

Isobutano —1166846.000 0 0 0 0 7.72668

Isobutanoa —1162432.000 0 0 —0.02024 0 7.66712
| Isobutanon —1126074.000 0 0 0 0 7.32168

n-Butano —1280557.000 0 0 0 0 7.94986

n-Butanoa 0 0 19.65479 0 0 109.11067

n-Butanoo —1227406.000 0 0 0 0 7.44621

Isopentano —481583.000 0 0 0 0 7.58071

Isopentanoa 0 —8974.08954  —6.13344 0 0 58.70558
| Isopentano —1435771.000 0 0 0 0 7.18972 |

n-Pentano —1524891.000 0 0 0 0 7.33129

n-Pentanoa —1644864.000 0 0 0 0 8.32880

n-Pentanos —1478683.000 0 0 0 0 6.95724

n-Hexano —1778901.000 0 0 0 0 6.96783
| n-Hexanoa —1740492.000 0 0 0 0 6.67291
| n-Hexanoo —1740492.000 0 0 0 0 6.67291
' n-Heptano —2013803.000 0 0 0 0 6.52914
| n-Heptanos —1984315.000 0 0 0 0 6.29305
| n-Octano 0 —7646.81641 0 0 0 12.48457
' n-Octanon —838108.375 —4686.72266 0 0 0 9.92379
'n-Nonano —255104.000 0 0 0 0 5.69313
'n-Decano 0 —9760.45703 0 0 0 13.80354

Compuesto b1 b2 bs b4 bs Error medio

Metano —0.89510 58.8465 0 0 0 1.66
Etileno —0.84677 42.94594 0 0 0 2.65
Etano —0.88600 49.02654 0 0 0 1.95
Propileno —0.87871 47.67624 0 0 0 1.90
Propilenoa —0.88084 48.14787 0 0 0 1.34
Propano —0.76984 0 6.90224 0 0 2.35
Propanoa -0.77212 0 6.90804 0 0 2.08
Isobutano -0.92213 0 0 0 0 2.52
Isobutanoa —0.93307 0 0 0 0 2.42
Isobutanos —0.86415 0 0 0 0 1.73
n-Butano —0.96455 0 0 0 0 3.61
n-Butanoa —0.99838 0 0 0 0 2.82
n-Hexano —-0.84634 0 0 0 0 4,90

Se han correlacionado también las graficas de Houghen y Watson para K, véalidas para Zc = 0.27. La ecua-
cién es la misma que antes, y los coeficientes son:

Rango a a as a4 as as b1 bs Error |

medio |
I —1.36607 —2.22168 0 0 3.45273 3.45273 -0.90780 0 953 |
la -1.86662 0 1.23998 0 1.57230 1.57230 -0.95053 0 596 |
Ib —2.29350 0 0-0.97288 2.63478 2.63478 -0.87608 0.59618 2.84 |
Il —1.84423 0 0 0 2.06556 2.06556 0 0 3.09 \
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