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de la materia dependen de la temperatura. Cuando hervimos agua en una tete-

ra, el aumento de temperatura produce vapor que sale silbando a alta presion.
Si olvidamos perforar una papa antes de hornearla, el vapor a alta presiéon que se
produce en su interior puede hacer que reviente. El vapor de agua del aire puede
condensarse en gotitas de liquido en las paredes de un vaso con agua helada; y si
acabamos de sacar el vaso del congelador, se formara escarcha en las paredes al soli-
dificarse el vapor.

Todos estos ejemplos muestran las interrelaciones de las propiedades a gran escala,
0 macroscopicas, de una sustancia, como presion, volumen, temperatura y masa de la
sustancia. Sin embargo, también podemos describir una sustancia desde una perspecti-
va microscopica. Esto implica investigar cantidades a pequefia escala, como las masas,
velocidades, energias cinéticas y cantidades de movimiento de las moléculas indivi-
duales que constituyen una sustancia.

Las descripciones macroscépica y microscopica estan intimamente relacionadas.
Por ejemplo, las fuerzas de choque (microscopicas) que se presentan cuando las mo-
léculas de aire inciden en una superficie sélida (como la piel) causan la presién at-
mosférica (macroscopica). La presion atmosférica estandar es de 1.01 X 10° Pa; para
producir esta presién, 10’ moléculas golpean la piel cada dfa jcon una rapidez media
de més de 1700 km/h!

En este capitulo iniciaremos el estudio de las propiedades térmicas de la materia
examinando algunos de sus aspectos macroscopicos. Prestaremos especial atencion al
gas ideal, una de las formas de la materia mds féciles de entender. Aprovechando lo
que sabemos acerca de la cantidad de movimiento y la energia cinética, relacionare-
mos las propiedades macroscopicas del gas ideal con el comportamiento microscépi-
co de sus moléculas individuales. También usaremos las ideas microscopicas para
entender las capacidades calorificas de los gases y sélidos. Por ultimo, examinaremos
las distintas fases de la materia —gas, liquido y s6lido— y las condiciones en que se
presenta cada una.

« Qué determina si una sustancia es
un gas, un liquido o un solido.
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18.1 Ecuaciones de estado

Las condiciones en que existe un material dado se describen con cantidades fisicas
como presion, volumen, temperatura y cantidad de sustancia. Por ejemplo, un tanque
de oxigeno para soldar tiene un manémetro y una etiqueta que indica su volumen. Po-
driamos agregar un termémetro y pesar el tanque para determinar su masa. Estas va-
riables describen el estado del material y se llaman variables de estado.

El volumen V de una sustancia suele estar determinado por su presion p, tempera-
tura 7'y cantidad de sustancia, descrita por la masa m,, o nimero de moles n. (De-
signamos a la masa total de una sustancia m,, porque mas adelante en este capitulo
usaremos m para referirnos a la masa de una molécula.) Normalmente, no es posible
cambiar una de estas variables sin alterar otra. Si el tanque de oxigeno se calienta, la
presion aumenta; si se calienta demasiado, hace explosion. Esto sucede ocasional-
mente con las calderas de vapor sobrecalentadas.

En unos cuantos casos, la relacién entre p, V, Ty m (o n) es tan sencilla que pode-
mos expresarla mediante una ecuacion de estado; si es demasiado complicada, po-
demos usar gréficas o tablas numéricas. Aun asi, la relacion entre las variables sigue
existiendo; la llamaremos ecuacién de estado aunque no conozcamos la ecuacion
real.

He aqui una ecuacion de estado sencilla (aunque aproximada) para un material s6-
lido. EI coeficiente térmico de expansién de volumen B (véase la seccién 17.4) es el
cambio fraccionario de volumen AV/V; por cambio unitario de temperatura, y la
compresibilidad k (véase la seccién 11.4) es el negativo del cambio fraccionario de
volumen AV/V,, por cambio unitario de presin. Si cierta cantidad de material tiene
un volumen V|, cuando la presion es p, y la temperatura es 7, el volumen V a una pre-
sién p y temperatura 7 ligeramente distintas es aproximadamente

V=Vl +B(T—T,) — k(p—py)] (18.1)

[El término k(p — p,) tiene signo negativo porque un aumento en la presion causa una
disminucion del volumen.] Llamamos a la ecuacion (18.1) la ecuacion de estado del
material.

La ecuacion del gas ideal

Otra ecuacion de estado sencilla es la del gas ideal. La figura 18.1 muestra un sistema
experimental para estudiar el comportamiento de un gas. El cilindro tiene un piston
movil para variar el volumen, la temperatura puede variarse por calentamiento, y po-
demos bombear cualquier cantidad de gas que deseemos al cilindro. Luego medimos
la presion, el volumen, la temperatura y la cantidad de gas. Observe que presion se re-
fiere tanto a la fuerza por unidad de drea ejercida por el cilindro sobre el gas como a la
fuerza ejercida por el gas sobre el cilindro; por la tercera ley de Newton, éstas deben
ser iguales.

Por lo general, lo mds facil es describir la cantidad de un gas en términos del nd-
mero de moles 7, en vez de la masa. Hicimos esto al definir la capacidad calorifica
molar en la seccion 17.5; tal vez quiera repasar esa seccion. La masa molar M de un
compuesto (a veces llamada peso molecular) es la masa de un mol, y la masa total
My de una cantidad dada de ese compuesto es el nimero de moles n multiplicado
por la masa de un mol M:

Mg = MM (masa total, nimero de moles y masa molar) (18.2)

De esta forma, si conocemos el nimero de moles de gas en el cilindro, podemos de-
terminar la masa del gas mediante la ecuacion (18.2).
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612 CAPITULO 18 Propiedades térmicas de la materia

18.2 La ecuacion del gas ideal pV = nRT
da una buena descripcion del aire dentro
de un neumatico inflado, donde la presién
es aproximadamente de 3 atmdsferas y

la temperatura es demasiado alta para

que el nitrégeno o el oxigeno se licuen.
Conforme el neumatico se calienta

(T aumenta), el volumen V cambia sé6lo
ligeramente, pero la presién p aumenta.

Las mediciones del comportamiento de diversos gases dan origen a tres conclusiones:

1. El volumen V es proporcional al niimero de moles n. Si duplicamos el niimero
de moles, manteniendo constantes la temperatura y la presion, el volumen se
duplica.

2. El volumen varia inversamente con la presion absoluta p. Si duplicamos la pre-
sién manteniendo constantes la temperatura 7'y el nimero de moles 7, el gas se
comprime a la mitad de su volumen inicial. Dicho de otro modo, pV = cons-
tante cuando n y T son constantes.

3. La presion es proporcional a la temperatura absoluta. Si duplicamos la tempe-
ratura absoluta, manteniendo constantes el volumen y el nimero de moles, la
presion se duplica. En otras palabras, p = (constante)7 si n 'y V son constantes.

Estas tres relaciones se pueden combinar en una sola ecuacién, llamada ecuacion
del gas ideal:

pV = nRT (ecuacion del gas ideal) (18.3)

donde R es una constante de proporcionalidad. El gas ideal es un gas para el que la
ecuacion (18.3) se cumple con precision a todas las presiones y temperaturas. Se trata
de un modelo idealizado; funciona mejor a presiones muy bajas y altas temperaturas,
cuando las moléculas del gas estdn muy separadas y en rdpido movimiento. El mode-
lo funciona razonablemente bien (dentro de un escaso margen porcentual) a presiones
moderadas (unas cuantas atmosferas) y temperaturas muy por encima de aquélla en la
que el gas se licua (figura 18.2).

Cabria esperar que la constante R de la ecuacién del gas ideal tuviera diferentes
valores para diferentes gases, pero resulta ser la misma para todos los gases, al me-
nos a baja presion y alta temperatura. Llamamos a R la constante de los gases
(o constante del gas ideal); su valor numérico depende de las unidades de p, V'y T.
En unidades del SI, con p en Pa (1 Pa = 1 N/m?) y Ven m’, el mejor valor numérico
actual de R es

R = 8.314472(15) J/mol - K

o bien, R = 8.314 J/mol - K con cuatro cifras significativas. Observe que las unida-
des de presién multiplicada por volumen son las unidades de trabajo o energia (por
ejemplo, N/m” por m’); por eso R tiene unidades de energfa por mol por unidad de
temperatura absoluta. En los cdlculos quimicos, los volimenes suelen expresarse en
litros (L) y las presiones en atmésferas (atm). En este sistema, con cuatro cifras signi-
ficativas,
L -atm
R = 0.08206 ————
mol - K
Podemos expresar la ecuacion del gas ideal (ecuacion 18.3) en términos de la ma-
sa My, del gas, usando m,,, = nM de la ecuacion (18.2):
Myoal

pv = RT (18.4)

De esto, podemos obtener una expresion para la densidad p = m,,,/V del gas:
_m

= o7 (18.5)

p

CUIDADO Densidad contra presién Al usar la ecuacién (18.5), cerci6rese de distinguir
entre la letra griega p (“rho”) para la densidad y la letra p para la presion.

Para una masa constante (o niimero constante de moles) del gas ideal, el producto
nR es constante, asi que la cantidad pV/T también es constante. Si los subindices 1 y 2
se refieren a dos estados cualesquiera de la misma masa de gas, entonces

Vi _ Vs
T, T,

Advierta que usted no necesita el valor de R para usar esta ecuacion.

= constante (gas ideal, con masa constante) (18.6)
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Ya conociamos la proporcionalidad entre la presion y la temperatura absoluta; de
hecho, en el capitulo 17 definimos una escala de temperatura en términos de la pre-
sién en un termémetro de gas a volumen constante. Esto podria hacer parecer que
la relacion presion-temperatura de la ecuacion del gas ideal es s6lo un resultado de la
forma como definimos temperatura. Sin embargo, la ecuacién también nos dice qué
sucede cuando cambiamos el volumen o la cantidad de sustancia. Ademas, sucede
que la escala del termdmetro de gas tiene una correspondencia cercana con una esca-
la de temperatura que definiremos en el capitulo 20 y que no depende de las propieda-
des de ningtin material especifico. Por ahora, consideremos que esta ecuacién se basa

en tal escala de temperatura independiente del material.

Estrategia para resolver problemas 18.1 [eETR{: ]

IDENTIFICAR los conceptos relevantes: A menos que se especifique
otra cosa en el problema, se puede usar la ecuacion del gas ideal en
cualquier situacion en la que es preciso determinar el estado (presion,
volumen, temperatura y/o nimero de moles) de un gas.

PLANTEAR el problema de acuerdo con los siguientes pasos:

1. Identifique las incognitas.

2. En algunos problemas sélo nos interesard un estado del sistema; en
tal caso, la ecuacion (18.3) es la relacion que debemos usar. Cono-
ceremos algunas cantidades de esta ecuacién; otras serdn incogni-
tas. Elabore una lista de lo que sabe y lo que debe averiguar.

3. En otros problemas comparard dos estados de la misma cantidad
de gas. Decida cudl estado es el 1 y cudl el 2, y elabore una lista de
las cantidades para cada uno: p,, p,, Vy, V,, T}, T,. Si conoce todas
menos una de ellas, podrd usar la ecuacion (18.6); si no, tendrd
que usar la ecuacién (18.3). Por ejemplo, si se dan p,, V; y n, no
podra usar la ecuacién (18.6) porque no conoce 7.

4. En algunos problemas interviene la densidad p (masa por volumen)
en vez del nimero de moles n y el volumen V. En tal caso, lo més
conveniente es utilizar la ecuacién (18.5), p = pM/RT.

EJECUTAR la solucion como sigue:

1. Como siempre, use unidades consistentes. Tal vez tenga que con-
vertir atmdsferas en pascales o litros en m® (1 m* = 10° L = 10°
cm’). A veces, el enunciado del problema implicard que un sistema

SRR Volumen de un gas a TPE

La condicién llamada temperatura y presion estindar (TPE) para un
gas se define como una temperatura de 0 °C = 273.15 K y una presién
de 1 atm = 1.013 X 10’ Pa. Si quiere mantener un mol de un gas ideal
en su habitacién a TPE, ;qué tamaiio debe tener el recipiente?

IDENTIFICAR: Este problema implica las propiedades de un gas
ideal. Nos dan la presion y la temperatura, y nuestra incognita es el vo-
lumen.

PLANTEAR: Nos preguntan acerca de las propiedades de un solo esta-
do del sistema, asi que usamos la ecuacion (18.3).

T,
de unidades es claramente mejor que otros. Decida qué sistema
usard y ajustese a él.

2. No olvide que 7 siempre debe ser temperatura absoluta. Si le dan
temperaturas en °C, conviértalas a K sumédndoles 273.15 (con tres
cifras significativas, 273). Igualmente, p siempre es la presion ab-
soluta, nunca la presién manométrica.

3. Aveces tendrd que convertir entre masa m,,, y nimero de moles 7.
La relacin es m,, = Mn, donde M es la masa molar. Tenga cuida-
do: si usa la ecuacion (18.4), deberd usar las mismas unidades de
masa para m,,, y M. Si M estd en gramos por mol (como es habi-
tual para masas molares), m,,, deberd estar en gramos. Si quiere
usar m, en kg, deberd convertir M a kg/mol. Por ejemplo, la ma-
sa molar del oxigeno es de 32 g/mol = 32 X 10" kg/mol. jTenga
cuidado!

4. Después de haber seguido los pasos 1 a 3, despeje las incognitas.

EVALUAR la respuesta: Examine detenidamente sus resultados y ve-
rifique que sean fisicamente 16gicos. Asi, en el ejemplo 18.1 veremos
que un mol de gas a una atmésfera de presion y 0 °C ocupa un volu-
men de 22.4 litros. Si calcula la cantidad de aire que hay dentro de un
volumen de 1 litro y obtiene una respuesta altisima, como n = 5000
moles, es probable que haya convertido erréneamente unidades o que
haya cometido un error algebraico.

EJECUTAR: Por la ecuacién (18.3), usando R en J/mol - K,

aRT (1 mol)(8.314 J[mol - K) (273.15K)
Ty 1.013 X 10° Pa
=0.0224m* = 224L

EVALUAR: Quizd en sus cursos de quimica ya haya visto este resulta-
do. Observe que 22.4 L es casi exactamente el volumen de tres balones
de baloncesto. También servirfa un cubo de 0.282 m de lado.
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SuVREME Compresion de gas en un motor de automavil

En un motor de automévil, una mezcla de aire y gasolina se comprime
en los cilindros antes de encenderse. Un motor representativo tiene
una razén de compresién de 9.00 a 1: esto implica que el gas en los
cilindros se comprime a 1/(9.00) de su volumen original (figura
18.3). La presion inicial es de 1.00 atm y la temperatura inicial es de
27 °C. La presion después de la compresion es de 21.7 atm; calcule
la temperatura del gas comprimido.

18.3 Vista recortada de un motor de coche. Mientras la mezcla
aire-gasolina se comprime antes de la ignicion, las védlvulas
de admision y escape estan en la posicion cerrada (arriba).

Vilvula de

Inyector de
combustible

Cédmara de
combustion
Bomba de

combustible
™

IDENTIFICAR: En este problema se nos pide comparar dos estados de
la misma cantidad de gas ideal. La incdgnita es la temperatura en el es-
tado comprimido. Las vdlvulas de admision y de escape en la parte su-
perior del cilindro en la figura 18.3 permanecen cerradas durante la
compresion, de manera que la cantidad de gas es constante.

PLANTEAR: Sea el estado 1 el gas sin comprimir, y el 2, el gas com-
primido. Asi, p, = 1.00 atm, p, = 21.7 atm y V, = 9.00 V. Si conver-
timos la temperatura a la escala Kelvin suméandole 273, obtenemos
T, = 300 K; la temperatura final 7, es la incégnita. El nimero de mo-
les de gas n es constante, asi que podemos utilizar la ecuacion (18.6).

EJECUTAR: Despejamos la temperatura 7, del gas comprimido en la
ecuacion (18.6):

V. (21.7 atm) V.
7, =1,22 = (300K)—— 2
A% (1.00 atm ) (9.00 V,)
=723 K =450 °C

No fue necesario conocer los valores de V, ni V,, s6lo la razén entre
ambos.

EVALUAR: Observe que 7, es la temperatura de la mezcla aire-gasoli-
na antes de encenderse; al iniciar la combustion, la temperatura sube
ain més.

SVRERSE Masa de aire en un tanque de buceo

Un tanque de buceo comiin tiene un volumen de 11.0 L y una presién
manométrica, cuando estd lleno, de 2.10 X 107 Pa. El tanque “vacio”
contiene 11.0 L de aire a 21 °C y 1 atm (1.013 X 10’ Pa). Cuando el
tanque se llena con aire caliente de una compresora, la temperatura es
de 42 °C y la presién manométrica es de 2.10 X 10’ Pa. ;Qué masa de
aire se agreg6? (El aire es una mezcla de gases: aproximadamente 78 %
de nitrégeno, 21% de oxigeno y 1% de otros gases; su masa molar
media es de 28.8 g/mol = 28.8 X 10" kg/mol.)

IDENTIFICAR: La incégnita es la diferencia entre la masa presente al
principio (estado 1) y al final (estado 2).

PLANTEAR: Nos dan la masa molar del aire, asi que podemos usar la
ecuacion (18.2) para obtener la incégnita si conocemos el nimero de
moles presentes en los estados 1 y 2. Determinamos n, y n, aplicando
individualmente la ecuacion (18.3) a cada estado.

EJECUTAR: Debemos recordar convertir las temperaturas a la escala
Kelvin sumdndoles 273, y convertir las presiones a absolutas suman-
doles 1.013 X 10° Pa. De acuerdo con la ecuacién (18.3), el nimero de
moles n; en el tanque “vacio” es

pVy (1013 X 10°Pa)(11.0 X 107 m?)

= = = 0.46 mol
RT, (8.314 J/mol - K) (294 K)

n

El volumen del tanque metalico practicamente no cambia por el au-
mento de presion, asi que V, = V,. El nimero de moles en el tanque
lleno es

(2.11 X 10" Pa) (11.0 X 103 m?)
= = 88.6 mol
(8314 J/mol - K) (315 K)
Agregamos n, — n; = 88.6 moles — 0.46 moles = 88.1 moles al tan-
que. De acuerdo con la ecuacion (18.2), 1a masa agregada es: M(n, —
ny) = (88.1 mol) (28.8 X 10> kg/ mol) = 2.54 kg.

_ V2
RT,

n

EVALUAR: La masa agregada es considerable; bien podriamos usar
una bdscula para determinar si el tanque estd vacio o lleno.

(Podriamos haber resuelto este problema de la misma forma que el
ejemplo 18.2? El volumen es constante, asi que p/nT = RV es constan-
te 'y p)/mT, = p,/n,T,; podriamos despejar n,/n,, la razén entre los
moles iniciales y finales. Sin embargo, necesitamos la diferencia de
estos nimeros, no su cociente, asi que esa ecuacién no basta para
resolver el problema.
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FEULIVRERE Variacion de la presion atmosférica con la altura

Calcule la variacién de la presiéon atmosférica con la altura en la at-
mosfera terrestre, suponiendo que la temperatura es 0 °C en todos sus
puntos. Ignore la variacién de g con la altura.

IDENTIFICAR: Al aumentar la altitud, disminuyen tanto la presién at-
mosférica como la densidad. Por lo tanto, tenemos dos funciones des-
conocidas de la altura; para despejarlas, necesitamos dos relaciones
independientes. Una de ellas es la ecuacién del gas ideal, que podemos
escribir en términos de presion y densidad; la otra es la relacion entre
presion y densidad en un fluido en equilibrio, lo cual vimos en la sec-
cién 14.2.

PLANTEAR: En la seccién 14.2, dedujimos la ecuacién general dp/dy
= —pg, ecuacion (14.4), para la variacion de la presion p con la altitud
y en funcién de la densidad p. La ecuacién (18.5), p = pM/RT, plantea
la ecuacion del gas ideal en términos de densidad. Nos piden suponer
que g y T no varian con la altitud; también supondremos que la atmds-
fera tiene la misma composicién quimica (y, por lo tanto, la misma
masa molar M) a cualquier altura. Combinaremos las dos expresiones
y despejaremos p(y).

EJECUTAR: Sustituimos p = pM/RT en dp/dy = —pg, separamos va-
riables e integramos, tomando p; como la presién a la altura y, y p,
la presion a y,:

dp _ pM
dy  RT®
P2 d M Y2
a _ _if dy
I4 p RT N
P2 Mg
== ——(y, —
" RT(yz )

P2 gl )kT

La ecuacion de Van der Waals

Sea ahora y, = 0 en el nivel del mar, y sea la presion ahi p, = 1.013 X
10° Pa. Nuestra expresion final para la presién p a cualquier altura y
es entonces

p = pye MOIRT

EVALUAR: Segiin nuestro cdlculo, la presién disminuye exponencial-
mente con la altura. La curva de la figura 18.4 muestra que la pendien-
te dp/dy se vuelve menos negativa a mayor elevacion. Ese resultado es
16gico, ya que dp/dy = —pg y la densidad también disminuye al au-
mentar la altura. En la cima del monte Everest, donde y = 8863 m,

Mgy _ (28.8 X 10 kg/mol) (9.80 m/s?) (8863 m) o
RT (8.314 J/mol - K) (273 K)
p = (1.013 X 10°Pa)e 1" = 0.337 X 10° Pa
= 0.33 atm

El supuesto de temperatura constante no es realista, y g disminuye un
poco al aumentar la altura (véase el problema de desaffo 18.92). Aun
asi, el ejemplo muestra por qué los montaiistas deben llevar oxigeno en
el monte Everest. También indica por qué los aviones a reaccion, que
comunmente vuelan a altitudes de 8000 a 12,000 m, deben tener cabinas
presurizadas para garantizar la comodidad y la salud de los pasajeros.

18.4 Variacion de la presion atmosférica p con la altura y,
suponiendo una temperatura constante 7.

P

Po
0.75p,
0.50p

0.25p,

1
0 RT|Mg

. y
2RT[Mg  3RT|Mg

La ecuacion del gas ideal, ecuacion (18.3), puede obtenerse a partir de un modelo mo-
lecular sencillo que desprecia los volimenes de las moléculas mismas y las fuerzas
de atraccién entre ellas (figura 18.5a). Examinaremos ese modelo en la seccién 18.3.

a) Modelo idealizado de un gas

b) Un modelo més realista de un gas

18.5 Un gas modelado mediante
a) la ecuacion del gas ideal y

| &

.- Las moléculas de gas

son infinitamente
pequefias.

.- Ejercen fuerzas

sobre las paredes del
recipiente, pero no
entre si.

..y ejercen fuerzas sobre las paredes del recipiente.

..Las moléculas de gas

tienen volumen, lo cual
reduce el volumen en el
que se pueden mover.

--Ejercen fuerzas de
atraccion entre si, lo que

reduce la presion ...

b) la ecuacién de Van der Waals.
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18.6 Isotermas (curvas de temperatura
constante) para una cantidad constante
de un gas ideal.

Cada curva representa la presién como una
funcién del volumen para un gas ideal a una
temperatura tnica.

P Para cada curva, el producto pV
es constante y es directamente
proporcional a T (ley de Boyle).

T,>T;>T,>T,

o

18.7 Grifica pV para un gas no ideal,
con isotermas para temperaturas mayores
y menores que la temperatura critica 7.
La region de equilibrio liquido-vapor
aparece en verde. A temperaturas ain
menores, el material podria experimentar
transiciones de fase de liquido a sélido

o de gas a sélido; esto no se muestra

en la gréfica.

T,>Ty>T,>T,>T,

P Por encima de la temperatura
critica T, no hay transicion de
fase liquido-vapor.

.~ Por debajo de T, el
" material se condensa
a liquido y se comprime.

T,

T,

/ Vapor

- ——V
o Region de equilibrio
de fase liquido-vapor

Por ahora, mencionaremos otra ecuacién de estado, la ecuacion de Van der Waals,
que hace correcciones aproximadas por estas dos omisiones (figura 18.5b). La ecua-
cién fue desarrollada en el siglo xix por el fisico holandés J. D. Van der Waals; la in-
teraccion atémica que vimos en la seccién 13.4 se llamé interaccion de Van der Waals
en su honor. La ecuacién de Van der Waals es

2
(p + %)(V — nb) = nRT (18.7)

Las constantes a y b son constantes empiricas, diferentes para cada gas; b representa
aproximadamente el volumen de un mol de moléculas, asi que el volumen total de
las moléculas es nb y el volumen neto disponible para que se muevan es V — nb. La
constante a depende de las fuerzas de atraccion intermoleculares, las cuales reducen
la presion del gas para valores dados de n, V' y T juntando las moléculas al tiempo
que éstas empujan las paredes del recipiente. La reduccion de presion es proporcio-
nal al nimero de moléculas por unidad de volumen en una capa cerca de la pared
(las moléculas que ejercen la presion sobre la pared) y también es proporcional al
nimero por unidad de volumen en la siguiente capa mas alla de la pared (que son las
que atraen). Asi, la reduccion de presion debida a fuerzas intermoleculares es pro-
porcional a n*/V*.

Si n/V es un valor pequeiio (es decir, cuando el gas estd diluido), la distancia me-
dia entre moléculas es grande, las correcciones de la ecuacién de Van der Waals se
vuelven insignificantes y la ecuacion (18.7) se reduce a la ecuacion del gas ideal. Por
ejemplo, para diéxido de carbono (CO,) gaseoso, las constantes de la ecuacion de
Van der Waals son a = 0.364 J - m*/mol®> y b = 4.27 X 10~> m*/mol. Vimos en el
ejemplo 18.1 que un mol de un gasideala7 = 0°C = 273.15Kyp = l atm = 1.013
X 10° Pa ocupa un volumen V = 0.0224 m’; segun la ecuacién (18.7), un mol de CO,
que ocupara este volumen a esta temperatura estaria a una presiéon 532 Pa menor que
1 atm, una diferencia de s6lo 0.5% con respecto al valor para el gas ideal.

Graficas pV

En principio, podriamos representar la relacion p-V-T graficamente como una superfi-
cie en un espacio tridimensional con coordenadas p, V'y T. Esta representacion a ve-
ces ayuda a entender el comportamiento global de una sustancia, pero las graficas
bidimensionales ordinarias suelen ser mas utiles. Una de las mas titiles es un juego de
curvas de presion en funcion del volumen, cada una para una temperatura constante
dada. Una gréfica de este tipo se llama grafica pV. Cada curva, que representa el
comportamiento a cierta temperatura, se denomina isoterma, o isoterma pV.

La figura 18.6 muestra isotermas pV para una cantidad constante de gas ideal. La
temperatura mds alta es 7; la mds baja, 7). Esta es una representacion grifica de la
ecuacion de estado del gas ideal. Podemos leer el volumen V correspondiente a cual-
quier presion p y temperatura 7 dadas en el intervalo mostrado.

La figura 18.7 presenta una gréfica pV para un material que no obedece la ecua-
cion del gas ideal. A temperaturas por debajo de T, las isotermas tienen regiones pla-
nas en las que podemos comprimir el material sin aumentar la presiéon. La
observacion del gas revela que se esta condensando de la fase de vapor (gas) a la de
liquido. Las partes planas de las isotermas en la parte sombreada de la figura 18.7 re-
presentan condiciones de equilibrio de fase liquido-vapor. Al disminuir el volumen,
mas y mas material pasa de vapor a liquido, pero la presion no cambia. (Para mante-
ner la temperatura constante durante la condensacion, debemos eliminar el calor de
vaporizacion, como se explicé en la seccion 17.6.)

Si comprimimos un gas asi a temperatura constante 7, en la figura 18.7, es vapor
hasta llegar al punto @, donde comienza a licuarse; al reducirse mas el volumen, mas
material se licua, y tanto la presién como la temperatura permanecen constantes. En
el punto b, todo el material se encuentra en estado liquido. Cualquier compresion pos-
terior causa un aumento muy rapido en la presion, porque los liquidos en general son
mucho menos compresibles que los gases. A una temperatura constante menor 7, se
presenta un comportamiento similar, pero la condensacién comienza a menor presion
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y mayor volumen que a 7, constante. A temperaturas mayores que 7., no hay tran-
sicion de fase al comprimirse el material; a las temperaturas mas altas, como T, las
curvas semejan las de gas ideal de la figura 18.6. Llamamos a T, la temperatura cri-
tica del material. En la seccion 18.6 veremos qué pasa con la fase del gas por encima
de la temperatura critica.

Usaremos graficas pV a menudo en los siguientes dos capitulos. Mostraremos que
el drea bajo una curva pV (sea o no isoterma) representa el trabajo efectuado por el
sistema durante un cambio de volumen. Este trabajo, a la vez, estd directamente rela-
cionado con la transferencia de calor y con los cambios en la energia interna del sis-
tema, como veremos en el capitulo 19.

Evaliie su comprension de la seccion 18.1  Clasifique los siguientes gases @
ideales en orden decreciente de acuerdo con el nimero de moles: i) 1 atm de presion,

1 L de volumen y temperatura de 300 K; ii) 2 atm de presién, 1 L de volumen y temperatura

de 300 K; iii) 1 atm de presién, 2 L de volumen y temperatura de 300 K; iv) 1 atm de presion,

1 L de volumen y temperatura de 600 K; v) 2 atm de presion, 1 L de volumen y temperatura

de 600 K.

18.2 Propiedades moleculares de la materia

Hemos estudiado varias propiedades de la materia en volumen, como elasticidad, den-
sidad, tension superficial, capacidad calorifica y ecuaciones de estado, haciendo apenas
referencia a la estructura molecular. Ahora queremos ver con mayor detalle la relacién
entre el comportamiento en volumen y la estructura microscépica. Empezaremos con
un andlisis general de la estructura molecular de la materia. En las dos secciones si-
guientes desarrollaremos el modelo cinético-molecular de un gas ideal, obteniendo de
€l la ecuacion de estado y una expresion para la capacidad calorifica.

Moléculas y fuerzas intermoleculares

Toda la materia conocida se compone de moléculas. Todas las moléculas de un com-
puesto quimico especifico son idénticas. Las moléculas mds pequefias contienen un solo
4tomo y su tamafio es del orden de 10™'° m; las m4s grandes contienen muchos dtomos
y son al menos 10,000 veces mds grandes. En los gases, las moléculas se mueven de for-
ma casi independiente; en liquidos y s6lidos se mantienen unidas por fuerzas intermo-
leculares de naturaleza eléctrica que surgen de las interacciones de las particulas con
carga eléctrica que constituyen las moléculas. Las fuerzas gravitacionales entre las mo-
1éculas son insignificantes en comparacion con las fuerzas eléctricas.

La interaccion de dos cargas eléctricas puntuales se describe con una fuerza (de
repulsion para cargas iguales, de atraccion para cargas distintas) cuya magnitud es
proporcional a 1/7%, donde r es la distancia entre los puntos. Estudiaremos esta rela-
cion, llamada ley de Coulomb, en el capitulo 21. Las moléculas no son cargas puntua-
les, sino estructuras complejas que contienen carga tanto positiva como negativa, y sus
interacciones son mas complejas. La fuerza entre las moléculas de un gas varia con la
distancia r entre las moléculas aproximadamente como se muestra en la figura 18.8,
donde una F, positiva corresponde a una fuerza de repulsion, y una negativa corres-
ponde a una fuerza de atraccién. Si las moléculas estdn alejadas, las fuerzas intermo-
leculares son muy pequefias y generalmente de atraccién. Al comprimirse un gas y
juntarse sus moléculas, las fuerzas de atraccion aumentan. La fuerza intermolecular es
cero a una separacion de equilibrio ry, que corresponde aproximadamente al espaciado
de las moléculas en los estados liquido y sélido. En los liquidos y sélidos se requieren
presiones relativamente grandes para comprimir apreciablemente la sustancia. Esto in-
dica que, a distancias intermoleculares un poco menores que la separacion de equili-
brio, las fuerzas se vuelven repulsivas y relativamente grandes.

La figura 18.8 también muestra la energia potencial en funcién de r. Esta funcién
tiene un minimo en r,, donde la fuerza es cero. Las dos curvas estdn relacionadas por
F.(r) = —dU/dr, como vimos en la seccién 7.4. Semejante funcién de energia poten-
cial se denomina pozo de potencial. Una molécula en reposo a una distancia r, de
otra necesitarfa una energfa adicional |Uj|, la “profundidad” del pozo de potencial,
para “escapar” a un valor indefinidamente grande de r.

617

18.8 Como la fuerza entre moléculas y su
energia potencial de interaccion dependen
de su separacion r.

r = separacién entre

moléculas

Moléculas

Fuerza
Energia potencial

.- Parar < ry, F, > 0; la fuerza
entre moléculas es de repulsion.

L

~Parar > ry, F. <0;la
i fuerza entre moléculas
ro i esde atraccion.

Uy

A una separacion r = ry, la energfa potencial
de las dos moléculas es minima y la fuerza
entre las moléculas es cero.
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18.9 Representacion esquemdtica de la
estructura cristalina cuibica del cloruro
de sodio.

ITones
cloruro

A
v

%

18.10 Imagen de microscopio de barrido
por tunelamiento de la superficie de un
cristal de silicio. El drea mostrada sélo
tiene 9.0 nm (9.0 X 10~ m) de anchura.
Cada “cuenta” azul es un dtomo individual
de silicio; puede verse claramente como
estos dtomos estan dispuestos en una
matriz (casi) perfecta de hexdgonos.

Las moléculas siempre estdn en movimiento; su energia cinética normalmente au-
menta con la temperatura. A temperaturas muy bajas, la energia cinética media de una
molécula puede ser mucho menor que la profundidad del pozo de potencial. Las mo-
léculas se condensan entonces a la fase liquida o sélida con distancias intermolecu-
lares medias cercanas a r,,. A temperaturas mayores, la energia cinética media se hace
mayor que la profundidad | U,| del pozo de potencial. Las moléculas pueden entonces
escapar de la fuerza intermolecular y quedar libres para moverse independientemente,
como en la fase gaseosa de la materia.

En los sdlidos, las moléculas vibran alrededor de puntos més o menos fijos. En un
sélido cristalino, esos puntos estdn dispuestos en una red cristalina recurrente. La fi-
gura 18.9 representa la estructura cubica cristalina del cloruro de sodio (sal comiin).
La figura 18.10 es una imagen de microscopio de barrido por tunelamiento de los dto-
mos de silicio individuales en la superficie de un cristal.

La vibracién de las moléculas de un sélido alrededor de sus posiciones de equili-
brio puede ser casi armoénica simple si el pozo de potencial tiene forma aproximada-
mente parabdlica a distancias cercanas a r,,. (Vimos este tipo de movimiento arménico
simple en la seccién 13.4.) No obstante, si la curva de energia potencial sube mds gra-
dualmente para r > r, que para r < r,, como en la figura 18.8, la posicion media se
desplazard a una r mayor al aumentar la amplitud. Como sefialamos en la seccion 17.4,
ésta es la base de la expansion térmica.

En un /iquido, las distancias intermoleculares no suelen ser mucho mayores que en
la fase solida de la misma sustancia, pero las moléculas tienen una libertad de movi-
miento mucho mayor. Los liquidos sélo muestran estructuras regulares en las inme-
diaciones de unas cuantas moléculas. Esto se denomina orden de corto alcance, en
contraste con el orden de largo alcance de un cristal sélido.

Las moléculas de un gas suelen estar muy separadas y por ello sélo tienen fuerzas
de atraccién muy pequeiias. Una molécula de gas se mueve en linea recta hasta cho-
car con otra molécula o con una pared del recipiente. En términos moleculares, el gas
ideal es un gas cuyas moléculas no ejercen fuerzas de atraccién entre si (figura 18.5a)
y, por lo tanto, no tienen energia potencial.

A bajas temperaturas, casi todas las sustancias comunes estan en la fase sélida. Al
aumentar la temperatura, las sustancias se funden y luego se vaporizan. Desde un
punto de vista molecular, estas transiciones van en la direccion de energia cinética
molecular creciente, asi que la temperatura y la energia cinética molecular estdn in-
timamente relacionadas.

Moles y numero de Avogadro

Hemos usado el mol como medida de cantidad de sustancia. Un mol de cualquier ele-
mento o compuesto quimico puro contiene un nimero definido de moléculas, igual
para todos los elementos y compuestos. La definicion oficial del SI es que

Un mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades elementales como
atomos hay en 0.012 kg de carbono 12.

En nuestra explicacién, las “entidades elementales” son moléculas. (En una sus-
tancia monoatémica como el carbono o el helio, cada molécula tiene un solo d4tomo,
pero de todos modos la llamaremos molécula.) Cabe sefalar que los dtomos de un
elemento dado pueden existir en varias formas isotdpicas (is6topos), que son quimi-
camente idénticas pero tienen diferente masa atémica; “carbono 12” se refiere a un
isétopo especifico del carbono.

El nimero de moléculas en un mol se denomina niimero de Avogadro y se deno-
ta con N,. El mejor valor numérico actual para N, es

Ny = 6.02214199(47) x 10% moléculas/mol

La masa molar M de un compuesto es la masa de un mol. Esto es igual a la masa m de
una sola molécula multiplicada por el nimero de Avogadro.

(ndmero de Avogadro)

(masa molar, nimero de Avogadro y

el = M masa de una molécula)

(18.8)

Si la molécula consiste en un solo 4tomo, es comun usar el término masa atémica en
vez de masa molar o peso molecular.



SEULVREEEN Masa atomica y molecular

Calcule la masa de un solo dtomo de hidrégeno y la masa de una mo-
1écula de oxigeno.

IDENTIFICAR: Este problema implica la relacién entre la masa de una
molécula o d&tomo (nuestra incégnita) y la correspondiente masa molar.

PLANTEAR: Usaremos la ecuacion (18.8) en la forma m = M/N, y to-
maremos los valores de masa molar de la tabla periédica de los ele-
mentos (véase el Apéndice D).

EJECUTAR: La masa por mol de hidrégeno atémico (la masa atémica)
es 1.008 g/mol. Por lo tanto, la masa my; de un solo dtomo de hidré-
geno es

3 1.008 g/mol
6.022 X 10% dtomos/mol

iy = 1.674 X 107> g/4tomo

Evalie su comprension de la seccién 18.2

Imagine que pudiera ajustar
el valor de r, para las moléculas de cierto compuesto quimico (figura 18.8) con una
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Del Apéndice D, la masa atémica del oxigeno es de 16.0 g/mol,
asi que la masa molar del oxigeno, que tiene moléculas diatomicas
(es decir, de dos dtomos), es de 32.0 g/mol. La masa de una sola mo-
1écula de O, es

3 32.0 g/mol
*6.022 X 10% moléculas/mol

mo = 53.1 X 107 g/molécula
EVALUAR: Cabe sefialar que los valores del Apéndice D son las masas
atémicas medias de una muestra natural de cada elemento. Tal muestra
podria contener varios is6topos del elemento, cada uno con masa até-
mica distinta. Las muestras naturales de hidrégeno y oxigeno se com-
ponen casi exclusivamente de un solo isétopo, pero esto no sucede con
todos los elementos.

)

perilla. Si se duplicara el valor de r,, la densidad de la forma sélida del compuesto seria:

. = . . 1 o1
i) dos veces mayor, ii) cuatro veces mayor; iii) ocho veces mayor; iv) la mitad; v) 3; vi) g.

18.3 Modelo cinético-molecular del gas ideal

El objetivo de cualquier teoria molecular de la materia es entender las propiedades
macroscopicas de la materia en términos de su estructura y comportamiento atémicos
o moleculares. Tales teorias tienen una enorme importancia practica; con esos conoci-
mientos, es posible disefiar materiales con las propiedades especificas deseadas. Este

Actlv
Physics

8.1 Caracteristicas de un gas

andlisis ha dado pie a la creacion de aceros de alta resistencia, vidrios con propieda-
des Opticas especiales, semiconductores para dispositivos electrénicos y un sinnime-
ro de otros materiales que son indispensables para la tecnologia actual.

En esta seccién y las siguientes, consideraremos un modelo molecular sencillo del
gas ideal. Este modelo cinético-molecular representa el gas como un gran nimero de
particulas que rebotan dentro de un recipiente cerrado. En esta seccién usaremos ese
modelo para entender la relacién entre la ecuacién de estado del gas ideal (ecuacion
18.3) y las leyes de Newton. En la siguiente seccién usaremos el modelo cinético-mo-
lecular para predecir la capacidad calorifica molar de un gas ideal. Luego ampliare-
mos el modelo para incluir “particulas” que no sean puntos, sino que tengan tamano
finito, y entenderemos por qué los gases poliatémicos tienen mayores capacidades ca-

lorificas molares que los monoatomicos.

La siguiente explicacion del modelo cinético-molecular abarca varios pasos, y tal
vez el lector tenga que repasarlo varias veces para entender cémo embona todo. jNo

se desanime!
He aqui los supuestos de nuestro modelo:

1. Un recipiente con volumen V contiene un nimero muy grande N de moléculas

idénticas, cada una con masa m.

2. Las moléculas se comportan como particulas puntuales; su tamafio es pequefio
en comparacion con la distancia media entre particulas y las dimensiones del

recipiente.

3. Las moléculas estdn en constante movimiento, y obedecen las leyes del movi-
miento de Newton. Las moléculas chocan ocasionalmente con las paredes del

recipiente. Tales choques son perfectamente eldsticos.

4. Las paredes del recipiente son perfectamente rigidas y con masa infinita; no se

mueven.
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18.11 Choque eldstico de una molécula
con la pared de un recipiente idealizado.

~
AL Molécula después
\\\ del choque
Vo = lo]
| 3

* La componente de velocidad paralela

a la pared (componente y) no cambia. }

« La componente perpendicular a la pared

(componente x) invierte su direccion.

e La rapidez v no cambia.

18.12 Para que una molécula golpee

la pared dentro del drea A durante un
intervalo de tiempo dt, debe moverse en
direccion hacia la pared y estar dentro
del cilindro sombreado de altura |v,| dt
al principio del intervalo.

~ Cilindro:
volumen A |v,|dt

Se supone que todas las moléculas tienen la

misma magnitud |v,| de la velocidad x.

CUIDADO Moléculas contra moles Asegirese de no confundir N, el nimero de molécu-
las del gas, con n, el nimero de moles. El nimero de moléculas es igual al nimero de moles
multiplicado por el nimero de Avogadro: N = nN,.

Colisiones y presion de gas

Durante los choques, las moléculas ejercen fuerzas sobre las paredes del recipiente;
éste es el origen de la presion del gas. En un choque representativo (figura 18.11) la
componente de velocidad paralela a la pared no cambia, y la componente perpendicu-
lar a la pared invierte su direccion sin cambiar de magnitud.

De acuerdo con nuestro programa, primero determinaremos el niimero de choques
por unidad de tiempo para cierta drea de pared A. Luego calcularemos el cambio de
cantidad de movimiento total asociado con estos choques y la fuerza necesaria para
provocar ese cambio. Asi podremos determinar la presion, que es la fuerza por unidad
de drea, y comparar el resultado con la ecuacion del gas ideal. Encontraremos una co-
nexion directa entre la temperatura del gas y la energia cinética de sus moléculas.

Para comenzar, supondremos que todas las moléculas del gas tienen la misma
magnitud de la componente x de velocidad, |v,|. Esto no es correcto, pero ayuda a
aclarar las ideas bdsicas. Después demostraremos que este supuesto no es realmente
necesario.

Como se ve en la figura 18.11, en cada choque la componente x de velocidad cam-
bia de —|v,| a +]|v,]|, asf que la componente x de la cantidad de movimiento cambia
de —m|v,| a +m|v,|, y el cambio de la componente x de la cantidad de movimiento
esmfv,| = (=mlv,[) = 2m|v,].

Si una molécula va a chocar con cierta area de pared A durante un breve intervalo
de tiempo dt, al comenzar dt deberd estar cuando mucho a una distancia |v,| dt de la
pared (figura 18.12) y dirigida hacia la pared. Asi, el nimero de moléculas que cho-
can con A durante dr es igual al nimero de moléculas que estan dentro de un cilindro
con drea de la base A y longitud |v,| df cuya velocidad x estd dirigida hacia la pared.
El volumen de tal cilindro es A|v,| d. Suponiendo que el nimero de moléculas por
unidad de volumen (N/V) es uniforme, el nimero de moléculas en este cilindro es
(N/V) (Alv,| dt). En promedio, la mitad de estas moléculas se estdn acercando a la
pared y la mitad se estd alejando, asi que el nimero de choques con A durante dr es

1[N
—=(A dt
1) aled
Para el sistema de todas las moléculas del gas, el cambio total de cantidad de mo-
vimiento dP, durante dt es el niimero de choques multiplicado por 2m|v,|:

NAmv 2 dt

v (18.9)

1[N
2\V

ar, = 3{ ) alud a0y anlo) -
(Estamos usando P mayuscula para la cantidad de movimiento total y p para la pre-
sién. {Tenga cuidado!) Escribimos v,” en vez de |v,|? en la expresién final porque el

cuadrado del valor absoluto de un nimero es igual al cuadrado de ese nimero. La fa-
sa de cambio de la componente de cantidad de movimiento P, es

dP, NAmv?
a v (18.10)

De acuerdo con la segunda ley de Newton, esta tasa de cambio de la cantidad de mo-
vimiento es igual a la fuerza ejercida por el drea de pared A sobre las moléculas del
gas. Por la fercera ley de Newton, ésta es igual y opuesta a la fuerza ejercida sobre la
pared por las moléculas. La presion p es la magnitud de la fuerza ejercida sobre la pa-
red por unidad de drea, y obtenemos

_F_ Nmv!?

18.11
1 v (18.11)

p

La presion ejercida por el gas depende del nimero de moléculas por volumen (N/V),
la masa m por molécula y la rapidez de las moléculas.
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Presion y energias cinéticas moleculares

Mencionamos que |v,| no es realmente igual para todas las moléculas, pero podria-
mos haber organizado las moléculas en grupos con la misma |v,| dentro de cada gru-
po, y luego sumado las contribuciones resultantes a la presion. El efecto neto de esto
es simplemente sustituir v,> en la ecuacién (18.11) por el valor medio de v,?, que
denotamos con (U, eq. Ademas, (0,4 tiene una relacién sencilla con la rapidez de
las moléculas. La rapidez v de cualquier molécula estd relacionada con las compo-
nentes de velocidad v,, v, y v, por

2 2 2 2
vt =v; + v+,
Podemos promediar esta relacion para todas las moléculas:

(Uz)med = (sz)med + (vyz)med + (Uz?)med

Sin embargo, en nuestro modelo no hay una diferencia real entre las direcciones x, y
y z. (Las rapideces moleculares son muy altas en un gas tipico, asi que los efectos
de la gravedad son insignificantes.) Se deduce que (U, )meds (Uy)mea Y (U-)mea deben
ser iguales. Por 10 tanto, (0%)eq €5 igual a 3(V7)peas Y

1
Uy )Jmed = 5 \U7 ) med
(02 s = 5 (0?)
Asi que la ecuacion (18.11) se convierte en
1 2 |1
pV = gNm(vz)med = gN[Em(vz)med (18.12)

Observamos que %m(vz)med es la energia cinética de traslacion media de una sola mo-
1écula. El producto de esto por el niimero de moléculas N es igual a la energia cinética
aleatoria total K, del movimiento de traslacion de todas las moléculas. (La notacion K,
nos recuerda que esta energia estd asociada al movimiento de traslacion. Podria haber
energias adicionales relacionadas con la rotacion y la vibracién de las moléculas.) El
producto pV es igual a dos tercios de la energia cinética de traslacion total:

2
pV = EK" (18.13)
Ahora comparamos esto con la ecuacién del gas ideal,
pV = nRT

que se basa en estudios experimentales del comportamiento de los gases. Para que las
dos ecuaciones concuerden, debemos tener

3 (energia cinética de traslacion media

K. = E"RT de n moles de gas ideal)

(18.14)
Este resultado tan sencillo indica que K|, es directamente proporcional a la temperatu-
ra absoluta 7 (figura 18.13). Usaremos este importante resultado varias veces en la
explicacion que sigue.

La energfa cinética de traslacién media de una sola molécula es la energfa cinética
de traslacion total K, de todas las moléculas dividida entre el nimero de moléculas, N:

K, 1 3nRT

= — 2 =
N zm(U )med N

Asimismo, el nimero total de moléculas N es el nimero de moles n multiplicado por
el nimero de Avogadro N,, de manera que

b

N = nN,
Ny

==

Ko 1 (v?) 3[R T (18.15)
—=—m = —|— .
N 2 med T\ Ny

18.13 El aire veraniego (arriba) es mds
célido que el aire invernal (abajo); es decir,
la energia cinética de traslacion media

de las moléculas de aire es mayor durante
el verano.
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18.14 Mientras el hidrégeno es un
combustible deseable para los vehiculos,
es solo un constituyente o una traza en
nuestra atmdsfera (sélo hay el 0.00005%
de hidrégeno por volumen). Por consi-
guiente, el combustible de hidrégeno
tiene que generarse mediante electrolisis
del agua, que por si solo es un proceso
intensivo de energfa.

5

ot

La razén R/N, aparece con frecuencia en la teoria molecular; se llama constante
de Boltzmann, k:
R 8.314 J/mol - K
Na  6.022 X 10% moléculas/mol
= 1.381 X 10~ J/molécula - K

(El mejor valor numérico actual de k es 1.3806503(24) X 107> J /molécula - K.) Po-
demos replantear la ecuacién (18.15) en términos de k:

1 3 (energia cinética de traslacién

2ol =2
m(0*)mea = 2kT media de una molécula de gas)

5 (18.16)

Esto indica que la energia cinética de traslacion media por molécula depende sélo
de la temperatura; no de la presién ni del volumen, ni tampoco del tipo de molécu-
la. Podemos obtener la energia cinética de traslaciéon media por mol multiplicando la
ecuacion (18.16) por el nimero de Avogadro y usando la relacion M = N, m:

1 1 3 (energia cinética de traslacion
NAEm(Uz)med = EM(UZ)med = JRT s (18.17)

2 media por mol de gas)
La energia cinética de traslacién de un mol de moléculas de gas ideal depende s6lo
deT.
Por tltimo, a veces es util plantear la ecuacion del gas ideal sobre una base mo-
lecular. Usamos N = N n'y R = N,k para obtener la forma alternativa de la ecuacién
del gas ideal:

pV = NkT (18.18)

Esto indica que podemos considerar la constante de Boltzmann k& como una constante
de los gases “por molécula”, en vez de la R “por mol” que normalmente se usa.

Rapideces moleculares

A partir de las ecuaciones (18.16) y (18.17), podemos obtener expresiones para la
raiz cuadrada de (V%) llamada rapidez eficaz o rapidez cuadritica media (o
rapidez rms, por las siglas de root-mean-square speed) U,,:

T 3kT 3RT (rapidez eficaz de una
— 2 — —
Urms = (U )mcd - \/ o - M molécula de gas) (18.19)

Tal vez parezca mds natural caracterizar las rapideces moleculares por su valor medio
y NO POr U, PErO Vemos que v, se obtiene mds directamente de las ecuaciones
(18.16) y (18.17). Para calcular la rapidez eficaz, elevamos al cuadrado cada rapidez
molecular, sumamos, dividimos entre el nimero de moléculas y sacamos la raiz cua-
drada; v, es la raiz de la media de los cuadrados (root mean squares, en inglés). El
ejemplo 18.7 ilustra este procedimiento.

Las ecuaciones (18.16) y (18.19) indican que, a una temperatura dada 7, las mo-
léculas de gas con diferente masa m tienen la misma energia cinética media pero dife-
rente rapidez eficaz. En promedio, las moléculas de nitrégeno (M = 28 g/mol) del
aire se mueven mas rdpidamente que las de oxigeno (M = 32 g/mol). Las moléculas
de hidrégeno (M = 2 g/mol) son las mds rdpidas; por eso casi no hay hidrégeno en la
atmosfera terrestre, a pesar de ser el elemento mds comun del universo (figura 18.14).
Una fraccion apreciable de cualesquier moléculas de H, en la atmésfera rebasaria la
“rapidez de escape” de la Tierra, que es de 1.12 X 10* m/s (calculada en el ejemplo
12.5, seccion 12.3) y escaparia al espacio. Los gases mas pesados y lentos no pueden
escapar con tanta facilidad, y por ello predominan en nuestra atmésfera.

La suposicion de que los choques de las moléculas con las paredes del recipiente
son perfectamente elasticos es una simplificacién excesiva. Investigaciones mas deta-
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1ladas han revelado que, casi siempre, las moléculas se adhieren a las paredes durante
un breve lapso y luego salen con una rapidez que es caracteristica de la temperatura
de la pared. No obstante, el gas y la pared por lo regular estan en equilibrio térmico y
tienen la misma temperatura, asi que no hay transferencia neta de energia entre el gas
y la pared, y este descubrimiento no altera la validez de nuestras conclusiones.

I CEDECRCINEEI O FIREWA Teoria cinética-molecular

IDENTIFICAR los conceptos relevantes: Use los resultados del mode-
lo cinético-molecular siempre que le pidan relacionar las propiedades
macroscépicas de un gas, como presion y temperatura, con propieda-
des microscépicas, como la rapidez molecular.

PLANTEAR el problema de acuerdo con los siguientes pasos:

1. Identifique las cantidades conocidas y las incégnitas que se van a
calcular.

2. Elija la ecuacién (o ecuaciones) a usar del grupo de las ecuaciones
(18.14), (18.16) y (18.19).

EJECUTAR la solucién como sigue: Al despejar la incgnita, cuide de
no introducir inconsistencias de unidades. Tenga especial cuidado con
lo siguiente:

1. Las unidades acostumbradas para la masa molar M son gramos/
mol; por ejemplo, la masa molar del oxigeno (O,) es 32 g/mol.
Estas unidades suelen omitirse en las tablas. En ecuaciones como
la (18.19), cuando se usan unidades del SI, se debe expresar M en

@
kg/mol multiplicando el valor de tablas por (1 kg/10° g). Asi,
en unidades del SI, M para las moléculas de oxigeno es 32 X
10~ kg/mol.

2. (Estd trabajando “por molécula” o “por mol”? Recuerde que m
es la masa de una molécula y M es la masa de un mol de moléculas;
N es el niimero de moléculas, n es el nimero de moles; k es la cons-
tante de los gases por molécula, y R es la constante de los gases por
mol. Puede realizarse una verificacién completa de unidades si se
considera que N tiene la unidad “moléculas”; entonces m tiene uni-
dades de “masa por molécula” y k tiene unidades de “joules por
molécula por kelvin”.

3. Recuerde que 7 siempre es temperatura absoluta (Kelvin).

EVALUAR la respuesta: ;Son razonables las respuestas? Tenga pre-
sente que las rapideces moleculares tipicas a temperatura ambiente son
de varios cientos de metros por segundo. Si su respuesta es de un orden
drasticamente distinto, revise sus calculos.

FEUPIVRENIE Calculo de energia cinética molecular y v,

a) Calcule la energia cinética de traslaciéon media de una molécula de
un gas ideal a 27 °C. b) Calcule la energia cinética de traslacion alea-
toria total de las moléculas de un mol de ese gas. ¢) Calcule la rapidez
eficaz de las moléculas de oxigeno a 27 °C.

IDENTIFICAR: Este problema implica la energia cinética de traslacion
de un gas ideal por molécula y por mol, asi como la rapidez rms de las
moléculas en el gas.

PLANTEAR: Nos dan la temperatura 7 = 27 °C y el ntimero de moles
n = 1 mol, y la masa molecular m es la del oxigeno. Usaremos la ecua-
cion (18.16) para determinar la energfa cinética media de una molécu-
la, la ecuacion (18.14) para obtener la energia cinética molecular total
y la ecuacion (18.19) para obtener la rapidez eficaz de una molécula.

EJECUTAR: @) Para usar la ecuacién (18.16), primero convertimos la
temperatura a la escala Kelvin: 27 °C = 300 K. Luego,

1 3 3
Em(vz)med = EkT = 5( 1.38 X 1072 J/K) (300 K)
=621x 10727

Esta respuesta no depende de la masa de la molécula.
b) De acuerdo con la ecuacién (18.14), la energia cinética de trasla-
cién total de un mol de moléculas es

3 3
Ky = SnRT == (1 mol) (8314 J/mol - K) (300 K)

= 37401

Esta es aproximadamente la energia cinética de un velocista en una
carrera de 100 m planos.

¢) Por el ejemplo 18.5 (seccién 18.2), la masa de una molécula de
oxigeno es

mo, = (53.1 X 107 g) (1kg/10° g) = 531 X 10 kg
Por la ecuacion (18.19),

\/% \/3(1.38 X 1072 J[K) (300 K)
Ums =/ =
m

531 X 10 kg

=484 m/s
Esto es {1740 km/h! De forma alternativa,

\/3RT \/3(8.314 3]mol - K) (300 K)
Urms = =
M 32.0 X 107 kg/mol

=484 m/s

EVALUAR: Podemos comprobar nuestro resultado del inciso b) obser-
vando que la energia cinética de traslacién por mol debe ser igual a
la energia cinética de traslacion media por molécula del inciso a) mul-
tiplicada por el niimero de Avogadro N,: K,, = (6.022 X 10 molécu-
las)(6.21 X 10" J/molécula) = 3740 J.

En el inciso c), observe que, si usamos la ecuacién (18.19) con
R en unidades del SI, debemos expresar M en kilogramos por mol,
no en gramos por mol. En este ejemplo usamos M = 32.0 X 10~°
kg/mol, no 32.0 g/mol.
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FENVNENAE Rapideces eficaz y media

Cinco moléculas de gas elegidas al azar viajan a 500, 600, 700, 800  La raiz cuadrada de esto es v,,:

y 900 m/s. Calcule la rapidez eficaz. ;Es igual a la rapidez media?

IDENTIFICAR: Para resolver este problema, usamos la definicién del
valor eficaz (rms) y la media de un conjunto de nimeros.

Upms = 714 m/s
La rapidez media v,,4 estd dada por

500 m/s + 600 m/s + 700 m/s + 800 m/s + 900 m/s
Umed =
5

PLANTEAR: Para encontrar el valor cuadrdtico medio (rms), eleva-

mos al cuadrado cada valor de rapidez, obtenemos la media de esos

=700 m/s

cuadrados y luego calculamos la raiz cuadrada del resultado.

EVALUAR: Vemos que, en general, U, Y Upeq 70 SON iguales; Uy

EJECUTAR: El valor medio de v* para las cinco moléculas es da més importancia a las rapideces mds altas.

[(500 m/s)? + (600 m/s)* + (700 m/s)2:|
+ (800 m/s)? + (900 m/s)?

(Uz)med =

18.15 En un tiempo df una molécula con
radio r choca con cualquier otra molécula
que esté dentro de un volumen cilindrico

=5.10 X 10° m¥/s?

con radio 2ry longitud v dr.

=7
& Pr
a I

r

—

Udt%'

Choques entre moléculas

No hemos considerado la posibilidad de que dos moléculas de gas choquen. Si real-
mente son puntos, nunca chocan; pero consideremos un modelo mas realista en el
que las moléculas son esferas rigidas con radio r. ;Con qué frecuencia chocan con
otras moléculas? ;Cudnto viajan, en promedio, entre choques? Podemos obtener res-
puestas aproximadas del siguiente modelo, un tanto primitivo.

Considere N moléculas esféricas con radio r en un volumen V. Suponga que sélo
una molécula se mueve: chocara con otra molécula cuando la distancia entre sus
centros sea 21 Suponga que dibujamos un cilindro con radio 27 con su eje paralelo
a la velocidad de la molécula (figura 18.15). La molécula que se mueve choca con
cualquier otra molécula cuyo centro estd dentro de este cilindro. En un tiempo corto
dt, una molécula con rapidez v recorre una distancia v dt, chocando con cualquier
molécula que esté en el volumen cilindrico con radio 2r y longitud v dt. El volumen
del cilindro es 47r°v dt. Hay N/V moléculas por unidad de volumen, asi que el ni-
mero dN de las que tienen su centro en este cilindro es

dN = 4mr*v dt NJV

Asi, el nimero de choques por unidad de tiempo es

dN _ 47rr'vN

dt Vv

Este resultado supone que sélo se mueve una molécula. El analisis se complica
mucho mas si todas las moléculas se mueven a la vez. En tal caso, los choques son
mas frecuentes, y la ecuacién anterior debe multiplicarse por un factor de V/2:

dN _ 47\ 20N

dt \%

El tiempo medio 7,4 entre choques, llamado tiempo libre medio, es el reciproco de
esta expresion:

\4

Tned = — —~ (18.20)
“ 4mV2r N
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La distancia media recorrida entre choques se llama trayectoria libre media, de-
notada por A (la letra griega lambda). En nuestro sencillo modelo, esta trayectoria
es simplemente la rapidez de la molécula v multiplicada por 7,,.4:

18.16 Si usted trata de caminar entre

una multitud, su trayectoria libre media
—1la distancia que usted puede desplazarse
en promedio sin chocar con alguien—
depende del tamaiio de las personas

y de qué tan cerca estén entre si.

A= Ulpeq = (trayectoria libre media de una molécula de gas) (18.21)

v
477\672N

La trayectoria libre media es inversamente proporcional al nimero de moléculas por
unidad de volumen (N/V) e inversamente proporcional al drea de seccidn transversal
arr* de una molécula; cuantas mas moléculas haya y mayor sea su tamafio, mds corta
serd la distancia media entre choques (figura 18.16). Observe que la trayectoria libre
media no depende de la rapidez de la molécula.

Podemos expresar la ecuacion (18.21) en términos de propiedades macroscopi-
cas del gas, utilizando la ecuacién del gas ideal en la forma de la ecuacién (18.18),
pV = NKkT. Tenemos

kT

- 4#\/51’2[7

A (18.22)

Si se aumenta la temperatura a presion constante, el gas se expande, la distancia me-
dia entre moléculas aumenta, y A aumenta. Si se aumenta la presion a temperatura
constante, el gas se comprime y A disminuye.

SEOLVREKN Calculo de la trayectoria libre media

a) Estime la trayectoria libre media de una molécula de aire a 27 °C y
1 atm. Modele las moléculas como esferas con radio r = 2.0 X 10™'"m.
b) Estime la trayectoria libre media de una molécula de oxigeno con
U= Uppge

IDENTIFICAR: Este problema utiliza los conceptos de trayectoria li-
bre media y tiempo libre medio (que son nuestras incégnitas).

PLANTEAR: Usaremos la ecuacién (18.21) para determinar la tra-
yectoria libre media A. Podriamos usar la ecuacién (18.20) para obte-
ner el tiempo libre medio .4, pero es mds facil usar la relacién basica
A = Uty.q de la ecuacién (18.21). Para la rapidez v, usaremos la rapi-
dez eficaz del oxigeno que calculamos en el ejemplo 18.6.

EJECUTAR: a) De acuerdo con la ecuacién (18.22):
T

- 4m\V2r%p

B (1.38 X 1072 J[K) (300 K)

47 V2(20 X 1070 m)2(1.01 X 10° Pa)
=58X%X10"%m

A

Evaliie su comprension de la seccion 18.3  Clasifique los siguientes gases
a) de mayor a menor rapidez rms de las moléculas y b) de mayor a menor energia

La molécula no llega muy lejos entre choques, pero aun asi la dis-
tancia es varios cientos de veces el radio de la molécula. Para obtener
una trayectoria libre media de un metro, la presion debe ser del orden
de 5.8 X 10~* atm. Encontramos este tipo de presiones 100 km arri-
ba de la superficie terrestre, en el borde exterior de la atmdsfera.

b) De acuerdo con el ejemplo 18.6, para oxigeno a 27 °C, la rapi-
dez eficaz es v,,,, = 484 m/s, asi que el tiempo libre medio para una
molécula con esta rapidez es

A 58x10°%
22020 M) %1010

1
v 484 m/s

med

iEsta molécula choca unas 10" veces por segundo!

EVALUAR: Observe que la trayectoria libre media calculada en el in-
ciso a) no depende de la rapidez de la molécula, pero el tiempo libre
medio si. Las moléculas m4s lentas tienen un intervalo f,,.; mayor en-
tre choques que las rapidas, pero la distancia media A entre choques es
la misma, sea cual sea la rapidez de la molécula.

@

cinética de traslaciéon media de una molécula: i) oxigeno (M = 32.0 g/mol) a 300 K;

ii) nitrégeno (M = 28.0 g/mol) a 300 K iii) oxigeno a 330 K; iv) nitrgeno a 330 K.
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18.17 a) Volumen fijo V de un gas ideal
monoatémico. b) Si se agrega una cantidad
de calor dQ al gas, la energia cinética de
traslacion total aumenta en dK,, = dQ, y

la temperatura aumenta en dT = dQ/nC,,.

a)

b)

dgQ

Tabla 18.1 Capacidades calorificas

Tipo de gas

Monoatémico

Diatémico

Poliatémico

molares de gases

Gas Cy(J/mol-K)
He 12.47
Ar 12.47
H, 2042
N, 20.76
0, 21.10
CO 20.85
co, 28.46
S0, 31.39
H,S 25.95

18.4 Capacidades calorificas

Cuando presentamos el concepto de capacidad calorifica en la seccién 17.5, hablamos
de maneras de medir el calor especifico o la capacidad calorifica molar de un mate-
rial. Ahora veremos cémo podemos predecir estos valores a partir de la teoria. Esto es
un avance importante.

Capacidades calorificas de los gases

La base de nuestro andlisis es que el calor es energia en transito. Si agregamos calor a
una sustancia, aumentamos su energia molecular. En esta explicaciéon mantendremos
el volumen de gas constante para no tener que preocuparnos por la transferencia de
energia mediante trabajo mecdnico. Si dejamos que el gas se expanda, efectuara tra-
bajo empujando las paredes mdviles de su recipiente, y tendriamos que incluir esta
transferencia de energia adicional en los cdlculos. Volveremos a este caso mas general
en el capitulo 19. Por ahora, con el volumen constante, nos interesa Cy, la capacidad
calorifica molar a volumen constante.

En el sencillo modelo cinético-molecular de la seccion 18.3, la energia molecular
consiste sélo en la energia cinética de traslacion K, de las moléculas puntuales. Esta
energia es directamente proporcional a la temperatura absoluta 7, como indica la
ecuacion (18.14), K, = 3nRT. Si el cambio de temperatura dT es pequeiio, el cambio
correspondiente de la energfa cinética es

3
dK, = EnR dr (18.23)

De acuerdo con la definicién de capacidad calorifica molar a volumen constante, C,
(véase la seccidn 17.5), también tenemos

dQ = nCydT (18.24)

donde dQ es el aporte de calor necesario para un cambio de temperatura d7. Ahora
bien, si K|, representa la energia molecular total, como hemos supuesto, dQ y dK, de-
ben ser iguales (figura 18.17). Igualando las ecuaciones (18.23) y (18.24), obtenemos

3
nCy dT = EHR dr

3
Cy = ER (gas ideal de particulas puntuales) (18.25)

Este resultado sorprendentemente sencillo indica que la capacidad calorifica molar (a
volumen constante) de todo gas cuyas moléculas pueden representarse como puntos
esigual a 3R/2.

Para ver si esto es l6gico, verifiquemos primero las unidades. La constante de los
gases s/ tiene unidades de energia por mol por kelvin, las unidades correctas para
una capacidad calorifica molar. Pero es mas importante que la ecuacién (18.25) con-
cuerde con valores medidos de capacidades calorificas molares. En unidades del SI,
la ecuacion (18.25) da

3
Cy = 5(8.314 J/mol - K) = 12.47 J/mol - K

Como comparacion, la tabla 18.1 presenta valores medidos de Cy, para varios gases.
Vemos que, para los gases monoatémicos, nuestra prediccion es excelente, pero difie-
re mucho para los gases diatdmicos y poliatdmicos.

Esta comparacién nos dice que nuestro modelo de moléculas puntuales es bueno
para gases monoatdmicos, pero para moléculas diatémicas y poliatomicas necesita-
mos algo mds complejo. Por ejemplo, podemos visualizar una molécula diatémica
como dos masas puntuales, como una pequefla mancuerna eldstica, con una fuerza de



interaccion interatémica como la que se representa en la figura 18.8. Una molécula
asi podria tener energia cinética adicional asociada con la rotacion alrededor de ejes
que pasan por su centro de masa. Los dtomos también podrian tener un movimiento
vibratorio sobre la linea que los une, con energias cinética y potencial adicionales.
Las posibilidades se muestran en la figura 18.18.

Cuando fluye calor hacia un gas monoatomico a volumen constante, foda la ener-
gia agregada aumenta la energia cinética molecular de traslacién. La ecuacion (18.23)
indica que esto aumenta la temperatura. Pero cuando la temperatura aumenta en la
misma cantidad en un gas diatdmico o poliatomico, se requiere calor adicional para el
aumento en las energias rotacional y vibracional. Por ello, los gases poliatémicos tie-
nen capacidades calorificas molares mayores que los monoatémicos, como se aprecia
en la tabla 18.1.

(Como sabemos cudnta energia corresponde a cada tipo de movimiento adicional
de una molécula compleja, en comparacion con la energfa cinética de traslacion? El
nuevo principio que necesitamos es el de equiparticion de la energia. Este principio
puede deducirse de consideraciones complejas de mecanica estadistica que rebasan
nuestro alcance, asi que lo trataremos como un axioma.

El principio de equiparticién de la energia dice que cada componente de velocidad
(lineal o angular) tiene, en promedio, una energfa cinética asociada por molécula de
3T, 1a mitad del producto de la constante de Boltzmann por la temperatura absoluta.
El nimero de componentes de velocidad necesarias para describir cabalmente el mo-
vimiento de una molécula se denomina nimero de grados de libertad. En el caso de
un gas monoatoémico, hay tres grados de libertad (para las componentes de velocidad
U,, U,y U,); esto da una energfa cinética media total por molécula de 3(3kT), con-
gruente con la ecuacién (18.16).

En el caso de una molécula diatomica, hay dos posibles ejes de rotacion, perpen-
diculares entre si y perpendiculares al eje de la molécula. (No incluimos la rotacién
alrededor del eje de la molécula porque en choques ordinarios este movimiento no
puede cambiar.) Si asignamos cinco grados de libertad a una molécula diatémica, la
energia cinética media total por molécula es %kT en vez de %kT. La energia cinética to-
tal de n moles es K, = nNA(%kT) = %n(kNA)T = %nRT, y la capacidad calorifica
molar (a volumen constante) es

5
Cy = ER (gas diatémico, incluida la rotacion) (18.26)

En unidades del SI,

5
Cy = 5(8.314 J/mol - K) = 20.79 J/mol - K

Esto difiere de los valores medidos para gases diatdmicos, dados en la tabla 18.1, s6-
lo en unos cuantos puntos porcentuales.

El movimiento vibracional también puede contribuir a las capacidades calorificas
de los gases. Los enlaces moleculares no son rigidos; pueden estirarse y doblarse, y
las vibraciones resultantes dan lugar a grados de libertad y energias adicionales. Sin
embargo, en la mayoria de los gases diatomicos, la vibracion no contribuye aprecia-
blemente a la capacidad calorifica. La razén es sutil e implica conceptos de mecani-
ca cudntica. En pocas palabras, la energia de vibracién sélo puede cambiar en pasos
finitos. Si el cambio de energia del primer paso es mucho mayor que la energia de
la mayor parte de las moléculas, casi todas éstas permaneceran en el estado de mo-
vimiento de minima energia. En tal caso, un cambio de temperatura no altera apre-
ciablemente su energia vibracional media, y los grados de libertad vibracionales
quedan “excluidos”. En moléculas mds complejas, las diferencias entre los niveles
de energia permitidos llegan a ser mucho menores, y la vibracién si contribuye a la
capacidad calorifica. La energia rotacional de una molécula también cambia en pa-
sos finitos, pero éstos suelen ser mucho mds pequefios; la “exclusion” de grados de
libertad rotacionales s6lo se da en unos cuantos casos, como en la molécula de hi-
drégeno por debajo de 100 K.
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18.18 Movimientos de una molécula
diatémica.

a) Movimiento de traslacién. La molécula
se mueve como un todo; su velocidad puede
describirse como los componentes x, y

y z de su centro de masa.

Podemos tratar cada masa
de 4tomo como si estuviera
localizada en su nicleo.

b) Movimiento de rotacién. La molécula gira
alrededor de su centro de masa. Esta molécula
tiene dos ejes independientes de rotacion.

Ejes indepen- y
dientes de
rotacion

¢) Movimiento vibracional. La molécula oscila
como si los ncleos est uvieran conectados
mediante un resorte.

y
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18.19 Valores experimentales de Cy,

la capacidad calorifica molar a volumen
constante, para el hidrégeno gaseoso (H,).
La temperatura esta graficada en una
escala logaritmica.

18.20 Para visualizar las fuerzas entre
atomos vecinos de un cristal, imagine que
cada dtomo estd conectado a sus vecinos
mediante resortes.

Por debajo de 50 K Por encima de los  Por encima de los 600 K

Cv las moléculas de H, 50 K comienzaa  comienza a ocurrir
4R |- experimentan trasla- ocurrir movimien- movimiento vibracional
cion, pero no giran  to rotacional _apreciable.
7R/2 - ni vibran. apreciable. P i TR/2
i i ’
3R i
SR/2 SR/2
2R
3R/2 3R/2
R
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En la tabla 18.1, los valores grandes de Cy, para algunas moléculas poliatdmicas re-
velan las aportaciones de la energia de vibracion. Ademads, una molécula con tres o mas
atomos que no estan en linea recta tiene tres grados de libertad rotacionales, no dos.

Por lo anterior, cabe esperar que la capacidad calorifica dependa de la temperatura
y que, en general, aumente al incrementarse 7. La figura 18.19 muestra la dependen-
cia de Cy respecto a la temperatura para hidrégeno gaseoso (H,), e indica las tempera-
turas a las que las energias de rotacion y de vibraciéon comienzan a contribuir a la
capacidad calorifica.

Capacidades calorificas de sélidos

Podemos realizar un andlisis similar para la capacidad calorifica de un sélido cristali-
no. Consideremos un cristal formado por N atomos idénticos (un solido monoatomi-
co). Cada atomo estd atado a una posicion de equilibrio por fuerzas interatomicas. La
elasticidad de los materiales s6lidos demuestra que tales fuerzas permiten el estira-
miento y la flexién de los enlaces. Podemos visualizar un cristal como una matriz de
atomos conectados por pequefios resortes (figura 18.20). Cada atomo puede vibrar al-
rededor de su posicion de equilibrio.

Cada atomo tiene tres grados de libertad, correspondientes a sus tres componentes
de velocidad. Segtin el principio de equiparticion, cada dtomo tiene una energia ciné-
tica media de kT por cada grado de libertad. Ademds, cada dtomo tiene energia po-
tencial asociada con la deformacion eléstica. En el caso de un oscilador arménico
simple (que se explicé en el capitulo 13), no es dificil demostrar que la energia cinéti-
ca media de un atomo es igual a su energia potencial media. En nuestro modelo de un
cristal, cada atomo es basicamente un oscilador arménico tridimensional; puede de-
mostrarse que la igualdad de las energfas cinética y potencial también se cumple aqui,
siempre que las fuerzas de “resorte” obedezcan la ley de Hooke.

Asi, cabe esperar que cada dtomo tenga una energia cinética media de 347’y una
energia potencial media de kT, es decir, una energia total media de 3kT por dtomo.
Si el cristal contiene N dtomos o n moles, su energia total es

Eo = 3NKT = 3nRT (18.27)

De lo anterior, concluimos que la capacidad calorifica molar de un cristal deberia ser
Cy = 3R (s6lido monoatémico ideal) (18.28)

En unidades del SI,
Cy = (3)(8.314 J/mol - K) = 24.9 J/mol - K

Esta es la regla de Dulong y Petit, que conocimos como resultado empirico en la
seccion 17.5: todos los sélidos elementales tienen capacidades calorificas molares cer-
canas a 25 J/mol - K. Ahora hemos deducido esta regla a partir de la teorfa cinética.



La concordancia sélo es aproximada, pero, dada la sencillez de nuestro modelo, resul-
ta muy significativa.

A bajas temperaturas, las capacidades calorificas de la mayoria de los sélidos dis-
minuyen al bajar la temperatura (figura 18.21) por la misma razén que los grados de
libertad vibracionales de las moléculas se excluyen a bajas temperaturas. A muy bajas
temperaturas, la cantidad k7 es mucho menor que el paso de energia mas pequeio que
pueden dar los atomos en vibracion. Por ello, casi todos los dtomos permanecen en
sus estados de minima energia; el siguiente nivel de energia mas alto esta fuera de su
alcance. La energia vibracional media por d4tomo es entonces menor que 3kT, y la ca-
pacidad calorifica por molécula es menor que 3k. A temperaturas mas altas, cuando
kT es grande en comparacion con el paso de energia minimo, se cumple el principio
de equiparticién y la capacidad calorifica total es de 3k por molécula o 3R por mol,
como predice la relacion de Dulong y Petit. El entendimiento cuantitativo de la varia-
cién de las capacidades calorificas con la temperatura fue uno de los triunfos de la
mecanica cudntica durante su desarrollo inicial en la década de 1920.

Evaltie su comprension de la seccion 18.4  Un cilindro con volumen fijo contiene
hidrégeno gaseoso (H,) a 25 K. Ahora se agrega calor al gas a ritmo constante hasta que su
temperatura llega a 500 K. ;La temperatura del gas aumenta a ritmo constante? ;Por qué?
Si no, ;la temperatura aumenta con mayor rapidez cerca del principio o cerca del final

de este proceso?

*18.5 Rapideces moleculares

Como mencionamos en la seccién 18.3, no todas las moléculas de un gas tienen la
misma rapidez. La figura 18.22 muestra un sistema experimental para medir la distri-
bucién de las rapideces moleculares. Una sustancia se vaporiza en un horno; las mo-
1éculas de vapor escapan por una abertura en la pared del horno hacia una cdmara de
vacio. Una serie de ranuras bloquea el paso de todas las moléculas excepto las de un
haz angosto, dirigido a un par de discos giratorios. Una molécula que pasa por la ra-
nura del primer disco es bloqueada por el segundo disco a menos que llegue justo
cuando la ranura del segundo disco estd alineada con el haz. Los discos funcionan co-
mo un selector de rapidez que deja pasar sélo moléculas dentro de un intervalo estre-
cho de velocidades. Ese intervalo puede variarse alterando la rapidez de rotacién de
los discos, y podemos medir cudntas moléculas hay en cada intervalo de rapidez.

Para describir los resultados de tales mediciones, definimos una funcién f(v) lla-
mada funcion de distribucion. Si observamos un total de N moléculas, el nimero dN
cuya rapidez estd en el intervalo entre v y v + dv estd dado por

dN = Nf(v)dv (18.29)

18.22 Una molécula con rapidez v pasa por la ranura del primer disco giratorio. Al llegar

la molécula al segundo disco giratorio, las ranuras han girado el dngulo de desfasamiento 6.
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18.21 Valores experimentales de Cy,
para plomo, aluminio, silicio y diamante.
A altas temperaturas, Cy, para los s6lidos
se acerca a 3R, en concordancia con
laregla de Dulong y Petit. A bajas
temperaturas, Cy, es mucho menor que 3R.

Cy
TR[2 - Prediccién de Dulong y Petit
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5R[2
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2R |t
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Siv = wx/6, la molécula pasara por la ranura del segundo disco giratorio y llegard al detector.

Cédmara
de vacio

Moléculas

Moléculas en rapido
movimiento salen del horno
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moléculas

Las ranuras fijas forman x = vt M
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Detector
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18.23 a) Curvas de la funcién de distribu-
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cién de Maxwell-Boltzmann f(v) para
diversas temperaturas. b) El drea som-
breada bajo cada curva representa la

fraccién de moléculas cuya rapidez estd

dentro de cierto intervalo. La rapidez
mds probable v,,, para una temperatura
dada estd en el maximo de la curva.

8.2

8.3

a)

Conforme aumenta la temperatura:

* La curva se aplana.

* El valor maximo se desplaza hacia
mayor rapidez.

b)

Fraccion de moléculas
cuya rapidez estd entre v; a v,

f)

Fraccién de moléculas
cuya rapidez es mayor que v 5

Actlv
ONLINE
Physics
Anélisis conceptual de la distribucion
de Maxwell-Boltzmann

Analisis cuantitativo de la distribucion
de Maxwell-Boltzmann

También podemos decir que la probabilidad de que una molécula elegida al azar ten-
ga una rapidez en el intervalo de v av + dv es f(v)dv. Por lo tanto, f(v) es la probabi-
lidad por unidad de infervalo de rapidez; no es igual a la probabilidad de que una
molécula tenga una rapidez exactamente igual a v. Dado que las probabilidades son
nimeros puros, f(v) tiene unidades del reciproco de la rapidez (s/m).

La figura 18.23a muestra funciones de distribucion para tres temperaturas distin-
tas. A cada temperatura, la altura de la curva para cualquier valor de v es proporcional
al nimero de moléculas cuya rapidez es cercana a v. El mdximo de la curva represen-
ta la rapidez mds probable v,,, para la temperatura en cuestién. Al aumentar la tempe-
ratura, la energfa cinética molecular media aumenta, y el maximo de f(v) se desplaza
a rapideces cada vez mas altas.

La figura 18.23b muestra que el drea bajo la curva entre dos valores cualesquiera
de v representa la fraccion de todas las moléculas cuya rapidez estd en ese intervalo.
Toda molécula debe tener algiin valor de v, asi que la integral de f(v) sobre toda v de-
be ser 1 para cualquier 7.

Si conocemos f(v), podremos calcular la rapidez mds probable v,,,, la rapidez me-
dia v,,,¢q y la rapidez eficaz v,,,,. Para obtener v,,,, basta con encontrar el punto donde
df/dv = 0; esto da el valor de la rapidez en el que la curva tiene su maximo. Para ob-
tener v,,.q, tomamos el nimero Nf(v)dv de moléculas cuya rapidez estd dentro de
cada intervalo dv, multiplicamos cada nimero por la rapidez correspondiente v, su-
mamos todos estos productos (integrando desde v = 0 hasta infinito) y dividimos en-
tre N. Es decir,

Ve =J of (v) dv (18.30)
0

La rapidez rms se obtiene de forma similar; la media de v? estd dada por

(V) mea =j vf(v)dv (18.31)
0

Y Umms €8 la raiz cuadrada de esto.

La distribucion de Maxwell-Boltzmann

La funcién f(v) que describe la distribucion real de la rapidez molecular se llama dis-
tribucion de Maxwell-Boltzmann, y puede deducirse de consideraciones de mecéni-
ca estadistica que rebasan nuestro alcance. He aqui el resultado:

(distribucion de

Maxwell-Boltzmann) (18.32)

32 X
f(v) — 477.(27:’;(1-’) v2e M [2kT

También podemos expresar esta funcién en términos de la energia cinética de trasla-
ci6én de una molécula, que denotamos con €. Es decir, € = %mvz. Invitamos al lector
(véase el ejercicio 18.47) a que compruebe que, cuando esto se sustituye en la ecua-
cién (18.32), el resultado es

32
flv) = %(#) ee T (18.33)

Esta forma indica que el exponente de la funcién de distribucion de Maxwell-Boltz-
mann es —€/kT y que la forma de la curva depende de la magnitud relativa de € y kT
en cada punto. Dejamos que el lector demuestre (véase el ejercicio 18.48) que el md-
ximo de cada curva se presenta donde € = kT y corresponde a la rapidez mas probable

U,y dada por
[2kT
Upp =/ (18.34)
m

Para calcular la rapidez media, sustituimos la ecuacién (18.32) en la ecuacién
(18.30) e integramos, haciendo un cambio de variable v*> = x e integrando por partes.
Dejamos los detalles como ejercicio; el resultado es

8kT

Umed = (]8-35)
mm
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Por ultimo, para calcular la rapidez eficaz (v,y,), sustituimos la ecuacién (18.32)
en la (18.31). La evaluacién de la integral resultante requiere algo de acrobacia =
matemadtica, pero podemos encontrarla en una tabla de integrales. El resultado es

m

Uins = (18.36)
Este resultado concuerda con la ecuacion (18.19); debe concordar para que la distri-
bucién de Maxwell-Boltzmann sea congruente con el teorema de equiparticién y el
resto de nuestros calculos de teoria cinética.
La tabla 18.2 muestra la fraccién de las moléculas de gas ideal cuya rapidez es me- Tabla 18.2 Fracciones de moléculas

nor que diversos maltiplos de v,,,,. Estas cifras se obtuvieron por integracién numéri- de un gas ideal cuya rapidez
ca, y son las mismas para todos los gases que se comportan como gas ideal. es menor que diversos
La distribucion de rapideces moleculares en los liquidos es similar, pero no idénti- multiplos de /v,
ca, a la distribucién en gases. Podemos entender la presion de vapor de un liquido y el [Vrme Fraccién
fenémeno de ebullicion con base en ella. Suponga que una molécula necesita una rapi-
P . Lo 0.20 0.011
dez minima v, (figura 18.23b) para escapar de la superficie de un liquido al vapor ad-
yacente. El nimero de tales moléculas, representado por el drea bajo la “cola” de cada 040 0.077
curva (a la derecha de v,), aumenta rapidamente con la temperatura. Asi, la rapidez  0.60 0.218
con que pueden escapar las moléculas depende mucho de la temperatura. Este proceso 0.80 0411
se equilibra con otro en el que moléculas de la fase de vapor chocan inelasticamente
con la superficie y quedan atrapadas en la fase liquida. El nimero de moléculas que 100 0.608
corren esta suerte por unidad de tiempo es proporcional a la presién en la fase de va-  1.20 0.771
por. El equilibrio de fases entre liquido y vapor se presenta cuando estos dos procesos | 49 0.882
en competencia se efectiian exactamente con la misma rapidez. De esta forma, si cono-
cemos las distribuciones de rapidez de las moléculas a diversas temperaturas, estare- 1.60 0.947
mos en condiciones de predecir tedricamente la presién de vapor en funcién de la  1.80 0.979
temperatura. Cuando se evapora liquido, son las moléculas de alta velocidad las que 5 ¢ 0.993

escapan de la superficie, mientras que las restantes tienen menor energia en promedio;
esto permite ver el enfriamiento por evaporacion desde una perspectiva molecular.

La rapidez de muchas reacciones quimicas a menudo depende marcadamente de la
temperatura, y esto se explica con la distribucién de Maxwell-Boltzmann. Si chocan
dos moléculas que podrian reaccionar, sélo habrd reaccion si las moléculas estdn tan
cerca que las distribuciones de carga eléctrica de sus electrones interactian fuerte-
mente. Esto requiere una energia minima, llamada energia de activacion y, por lo tan-
to, cierta rapidez molecular minima. La figural8.23a indica que el nimero de
moléculas en la cola de elevada rapidez de la curva aumenta rdpidamente con la tem-
peratura. Ademds, cabe esperar que la rapidez de cualquier reaccién que dependa de
una energia de activacién aumente rdpidamente con la temperatura. Asimismo, la ra-
pidez de muchos procesos de crecimiento vegetal depende marcadamente de la tem-
peratura; prueba de ello es el rdpido y diverso crecimiento en las selvas tropicales.

Evaliie su comprension de la seccion 18.5 Una cantidad de gas que contiene @
N moléculas tiene una funcién de distribucién de rapidez f(v) . {Cudntas moléculas

tienen rapidez entre v,y v, > v,? i) [ (v) dv — [5'f (v) dv; i) N[[2f (v) dv —

Jof () dvl; i) [f (v) dv = f32f (v) dos iv) NI[g'f(0) dv = [5f(v) dv]; v) ninguna

de las anteriores.

18.6 Fases de la materia

Hablamos mucho de gases ideales en las tltimas secciones. Un gas ideal es el siste-
ma mds simple que podemos analizar desde una perspectiva molecular porque des-
preciamos las interacciones entre las moléculas. Sin embargo, son precisamente esas
interacciones las que hacen que la materia se condense en las fases liquida y sélida
en ciertas condiciones. Por ello, no es sorprendente que el andlisis tedrico de la es-
tructura y el comportamiento de liquidos y sélidos sea mucho mas complicado que
en el caso de los gases. No trataremos de llevar muy lejos una perspectiva microsco-
pica, pero podemos hablar en general de fases de la materia, equilibrio de fases y
transiciones de fase.
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18.24 Diagrama de fases pT (M-;
representativo, con regiones de w-)

temperatura y presion en las que existen
las distintas fases y en las que se dan
cambios de fase.

18.25 La presion atmosférica terrestre es
mds alta que la presién del punto triple del
agua (véase la linea a) en la figura 18.24).
Dependiendo de la temperatura, el agua
puede existir como vapor (en la atmésfera),
como liquido (en el océano) o como sélido
(en el iceberg que vemos aqui).

P
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En la seccién 17.6, vimos que cada fase es estable s6lo en ciertos intervalos de
temperatura y presion. La transicion de una fase a otra normalmente se da en condi-
ciones de equilibrio de fases entre las dos fases y, para una presién dada, esto s6lo
ocurre a una temperatura especifica. Podemos representar estas condiciones en una
grafica con ejes p y T, llamada diagrama de fases; la figura 18.24 es un ejemplo. Ca-
da punto del diagrama representa un par de valores de p y 7. En cada punto, sélo pue-
de existir una fase, excepto sobre las lineas, donde pueden coexistir dos fases en
equilibrio de fases.

Estas lineas dividen el diagrama en regiones de sélido, liquido y vapor. Por ejem-
plo, la curva de fusién separa las dreas de sélido y de liquido y representa posibles
condiciones de equilibrio de fases sélido-liquido. De manera similar, la curva de va-
porizacion separa las dreas de liquido y de vapor, y la de sublimacién separa las dreas
de sélido y de vapor. Las tres curvas se unen en el punto triple, la tnica condicién en
que pueden coexistir las tres fases (figura 18.25). En la seccién 17.3, usamos la tem-
peratura de punto triple del agua para definir la escala de temperatura Kelvin. En la
tabla 18.3 se incluyen datos de punto triple para varias sustancias.

Tabla 18.3 Datos de punto triple

Sustancia Temperatura (K) Presién (Pa)
Hidrégeno 13.80 0.0704 X 10°
Deuterio 18.63 0.171 X 10°
Neén 24.56 0.432 X 10°
Nitrégeno 63.18 0.125 X 10°
Oxigeno 54.36 0.00152 X 10°
Amoniaco 195.40 0.0607 X 10°
Diéxido de carbono 216.55 5.17 X 10°
Diéxido de azufre 197.68 0.00167 X 10°
Agua 273.16 0.00610 X 10°

Si agregamos calor a una sustancia a una presién constante p,, la sustancia pasa
por una serie de estados representados por la linea horizontal (a) de la figura 18.24.
Las temperaturas de fusion y ebullicién a esta presion son aquellas en que la linea
interseca las curvas de fusién y vaporizacion, respectivamente. Si la presion es p,,
el calentamiento a presion constante transforma la sustancia de sélido directamen-
te a vapor. Este proceso se llama sublimacion; la interseccion de la linea (s) con la
curva de sublimacion da la temperatura T a la que se da sublimacién a una presién
Ps- A cualquier presion menor que la del punto triple, no puede existir fase liquida.
La presion de punto triple para el didéxido de carbono es de 5.1 atm. A presién atmos-
férica normal, el didxido de carbono sélido (“hielo seco”) se sublima; no hay fase
liquida a esta presion.



La linea (b) de la figura 18.24 representa compresion a temperatura constante 7y,.
El material pasa de vapor a liquido y luego a sélido en los puntos en que la linea (b)
cruza las curvas de vaporizacion y fusion, respectivamente. La linea (d) muestra com-
presion a temperatura constante a una temperatura mas baja 7,; el material pasa de
vapor a s6lido donde la linea (d) cruza la curva de sublimacion.

En la grifica pV de la figura 18.7 vimos que sé6lo hay una transicién de fase liqui-
do-vapor cuando la temperatura y la presién son menores que en el punto de la parte
superior del area verde rotulada “Region de equilibrio de fase liquido-vapor”. Ese
punto corresponde al punto final en la parte superior de la curva de vaporizacién en la
figura 18.24; se llama punto critico, y los valores correspondientes de p y T se deno-
minan presién y temperatura criticas, p. y T.. Un gas a presién mayor que la critica no
se separa en dos fases cuando se enfria a presion constante (sobre una linea horizontal
arriba del punto critico en la figura 18.24). En vez de ello, sus propiedades cambian
gradual y continuamente de las que ordinariamente asociamos con los gases (baja den-
sidad, alta compresibilidad) a las propiedades de un liquido (alta densidad, baja com-
presibilidad) sin transicion de fase.

Si esto parece increible, consideremos las transiciones a la fase liquida en puntos
cada vez mas altos en la curva de vaporizacion. Al acercarnos al punto critico, las
diferencias en las propiedades fisicas (como densidad, médulo de volumen y visco-
sidad) entre las fases de liquido y de vapor se hacen cada vez mas pequefias. Exacta-
mente en el punto critico, las diferencias se vuelven cero, y desaparece la distincion
entre liquido y vapor. El calor de vaporizacion también se reduce al acercarnos al
punto critico, y también se vuelve cero en ese punto.

Para casi todos los materiales conocidos, las presiones criticas son mucho mayo-
res que la presion atmosférica, y por ello no observamos este comportamiento en la
vida diaria. Por ejemplo, el punto critico del agua estd en 647.4 Ky 221.2 X 10’ Pa
(unas 218 atm). Sin embargo, las calderas de vapor a alta presién en las plantas ge-
neradoras de electricidad suelen operar a presiones y temperaturas muy por encima
del punto critico.

Muchas sustancias pueden existir en mds de una fase sélida. Un ejemplo conocido
es el carbono, que existe como hollin no cristalino, grafito y diamante cristalino. El
agua es otro ejemplo; se han observado hasta ocho tipos de hielo, con diferentes es-
tructuras cristalinas y propiedades fisicas, a presiones muy altas.

Superficies pVT

En la seccion 18.1 comentamos que la ecuacién de estado de cualquier material pue-
de representarse graficamente como una superficie en un espacio tridimensional con
coordenadas p, V'y T. Tales superficies casi nunca sirven para representar informa-
cion cuantitativa detallada, pero pueden ayudarnos a entender en general el compor-
tamiento de los materiales a diferentes temperaturas y presiones. La figura 18.26
muestra una superficie pVT tipica. Las lineas delgadas representan isotermas pV; su
proyeccion en el plano pV darfa una grafica similar a la de la figura 18.7. Estas iso-
termas pV representan lineas de contorno de la superficie pV7, de manera andloga a
como las lineas de contorno de un mapa topografico representan la elevacion (la ter-
cera dimension) en cada punto. Las proyecciones de los bordes de la superficie en
el plano pT dan el diagrama de fases p7 de la figura 18.24.

La linea abcdef en la figura 18.26 representa calentamiento a presion constante,
con fusién en bc y vaporizacién en de. Observe los cambios de volumen que se pre-
sentan al aumentar 7 siguiendo esta linea. La linea ghjk/m corresponde a una compre-
sién isotérmica (a temperatura constante), con licuefaccién en /j y solidificacion
en kl. Entre éstas, los segmentos gh y jk representan compresion isotérmica con au-
mento de presion; estos aumentos son mucho mayores en la region liquida jk y en la
solida /m que en la de vapor gh. Por tltimo, nopq representa solidificacion isotérmica
directamente de la fase de vapor; éste es el proceso que interviene en el crecimiento
de cristales directamente de vapor, como en la formacién de copos de nieve o escar-
cha y en la fabricacién de algunos dispositivos electrénicos de estado solido. Estas
tres lineas de la superficie pV7T merecen un estudio detenido.

18.6 Fases de la materia
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18.26 Superficie pVT para una sustancia
que se expande al fundirse. También se
muestran proyecciones de las fronteras
sobre la superficie en los planos pT'y pV.

18.27 Superficie pVT para un gas ideal.
Alaizquierda, cada linea naranja corres-
ponde a cierto volumen constante; a la
derecha, cada linea verde corresponde

a cierta temperatura constante.

. Sélido
~o AL sélido-liquido

Liquido

Punto
critico

/
/\\,\

ZO—lomm T

Vi<V, <Vs o, P T <T,<T,<T,
I Ihr,

_ Presion constante
(isobdricas)

. Volumen constante
(isocdricas)

. Temperatura constante
(isotermas)

Como contraste, la figura 18.27 muestra la superficie pVT mucho mas sencilla
para una sustancia que obedece la ecuacion de estado del gas ideal en todas las condi-
ciones. Las proyecciones de las curvas de temperatura constante en el plano pV co-
rresponden a las curvas de la figura 18.6, y las proyecciones de las curvas de volumen
constante en el plano p7 muestran la proporcionalidad directa de la presién y la tem-
peratura absoluta.

Evaliie su comprension de la seccion 18.6 La presion atmosférica media en Marte
es de 6.0 X 107 Pa. ¢Podria haber lagos o rios en Marte en la actualidad? ;Y en el pasado,
cuando, segtn se cree, la presién atmosférica era considerablemente mayor que ahora?



CAPITULO 1 8 RESUMEN

Ecuacion de estado: La presién p, el volumen Vy la
temperatura absoluta 7" de una cantidad dada de una
sustancia se llaman variables de estado y estdn relacionadas
por una ecuacién de estado. Esa relacion implica
dnicamente estados de equilibrio, con p y T uniformes
en todo el sistema. La ecuacion de estado del gas ideal
relaciona p, V, T'y el nimero de moles n a través de una
constante R que es la misma para todos los gases.
(Véanse los ejemplos 18.1 a 18.4.)

Una grifica pV presenta una serie de curvas, llamadas
isotermas, que muestran la presion en funcién del volumen,
cada una a cierta temperatura constante.

Propiedades molares de la materia: La masa molar M

de una sustancia pura es la masa por mol. La masa total
My de una cantidad de sustancia es igual a M multiplicada
por el nimero de moles n. El nimero de Avogadro N, es

el nimero de moléculas que hay en un mol. La masa m de
una molécula individual es M dividida entre N,.

(Véase el ejemplo 18.5.)

Modelo cinético molecular de un gas ideal: En un gas
ideal, la energfa cinética de traslacion total del gas en
conjunto (K,,) y la energia cinética de traslacion media por
molécula [37(v?) yeq] son proporcionales a la temperatura
absoluta 7. La rapidez eficaz de las moléculas de un gas
ideal es proporcional a la raiz cuadrada de 7. En estas
expresiones interviene la constante de Boltzmann

k = R/N,. (Véanse los ejemplos 18.6 y 18.7.)

La trayectoria libre media A de las moléculas de un gas
ideal depende el nimero de moléculas por volumen (N/V)
y del radio molecular r. (Véase el ejemplo 18.8.)

Capacidades calorificas: La capacidad calorifica molar
Cy a volumen constante se puede expresar como multiplo
sencillo de la constante de los gases R en ciertos casos
idealizados: el gas monoatémico ideal [ecuacién (18.25)];
el gas diatémico ideal con inclusién de energfa rotacio-
nal [ecuacion (18.26)]; y el s6lido monoatémico ideal
[ecuacion (18.28)]. Podemos aproximar satisfactoriamente
muchos sistemas reales con esas idealizaciones.

Rapidez molecular: Las rapideces de las moléculas de un
gas ideal se distribuyen segtn la distribucién de Maxwell-
Boltzmann f(v). La cantidad f(v)dv describe la fraccién de
las moléculas que tiene rapideces entre v y v + dv.
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M = Nym
3

K, = EnRT

1 3
Em ( Uz)med = EkT

T 3kT
Uims = V(07 mea =/ ——
m
_ |3RT
M
A t, 4
= Ul =~
477\6er
3 .
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