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1. Parametros termodinamicos

1.1. Temperature absoluta

fuente: Reif, cap. 5.

= En resumen, de consideraciones estadisticas vimos que

m Ahora formalizamos estas cantidades.
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» Termdmetro: sistema que interactda solo térmicamente y para el cual existe
un parametro # que varia significantemente cuando el sistema pierde o gana
energia.

= Se puede calibrar el pardmetro # usando 7" = PV /Nk, por ejemplo.

= Escala de temperatura: el punto triple del agua corresponde a P, = 610,6 Pa,
y T, = 273,16 K.

= Para un gas ideal, usando 2 « (E — Eo)f /2 donde F, es la energia del nivel
fundamental del gas, tenemos

f 1

20E—E,) kT @

8=

= Entonces, en el cero absoluto, cuando 7' — 0, tenemos £ — E.
= También S — 0, ya que hay 1 solo estado accesible al sistema (el nivel fun-
damental).

1.2. Calory trabajo
Trabajo

= Conservacion de la energia:

AE =W +Q. 3)

= Para medir trabajo usamos por ejemplo el dispositivo de Joule, con AE =
E; — E; =W = mgh. Conociendo W podemos medir E(T").

= Una forma de trabajo para procesos infinitesimales es dW = —PdV.




Calor

1.3.

Para medir calor, consideramos dos sistemas A y B en contacto con una pared
didtermica, en que los pardmetros macros de B no cambian (o sea W = ( para
B).
Equipamos A de un termdémetro, y le inyectamos energia en forma de trabajo,
oseca AE, =W.
Con el termometro medimos AFE 4, y conocemos W de manera que la con-
servacion de la energia para el sistema total A + B da el calor entregado a
B:

Q=W — AFEy,. 4)

Capacidad calérica

Definicion capacidad caldrica C):

_ (9@
y = (d_T)y’ (5)

donde () es el calor recibido por el sistema, d1" es el consecuente aumento
de temperatura, € y es algin parametro macro del sistema que se mantiene
constante.

Calor especifico:

C

) (6)

donde n es el nimero de moles o el nimero de particulas en el sistema.
Si los pardmetros externos (i.e. el volumen) se mantienen fijos, entonces 0\ =

0,y

Y

Gy
n

Q|  E| 9E

Cy, = = —| = —| - (7)
ary, driy, or|,
Por ejemplo, a volumen constante,
oFE
Cy = —| . 8
V=T, 8)
Para el gas ideal en un recipente a volumen constante,
3




1.4. Entropia

= Consideramos un sitema A que solo interactiia con un reservorio. Vimos que
el cambio de entropia de A que conlleva un pequefio intercambio de calor 6¢)

es
0Q ar
s = 2% = 0, (1) %, 10
= = G5 (10)
y para darse este proceso es necesario que la temperatura del reservorio suba
al +dT.

= Vemos entonces que S, — S, = TT;’ C,(T)4L.

T
n Si C, es constante, entonces
T
Sy — S, = C,ln (Tb) (11)

= Vemos que para que dsS y AS en ECS. y s€an ﬁnitos, es necesario que

Ejemplo: calor especifico de los sélidos

= Concluimos que la equiparticion de la energia, con %k:T por grado de libertad,
no sirve cuando 7" — 0.
= Ejemplo: Calor especifico de los sélidos (Einstein 1905, ver cédtedra).

e Fisica clasica: C'y = 3Nk. Vemos que limy_.q Cy # 0.

e Fisica cuantica: .
W

_ 3N(hw)* et
N kT? (_1 -+ e%)Q‘

Vemos que limy_,o Cy = 0, y que limy_,, Cyy = 3Nk.

Cy (12)

1.5. Funciones de estado

= Los pardmetros macroscopicos {z;}?_; que determinan completamente el es-
tado macroscépico de un sistema termodindmico se llaman ‘funciones de es-
tados’.

= Las ecuaciones que relacionan las variables de estados son las ecuaciones de
estados.

= Un cambio infinitesimal en una funcién de estado y({z;}7_,) se escribe

)
dy = Z a—idxi. (13)

= dy es un diferencial exacto. En cambio, Q) y W no son diferenciales de
funciones de estados de un sistema, dependen del proceso mientras que dy
solo dependen del estado inicial y del estado final.

= En 3D, una manera de verificar si ) f;dx; es un diferencial exacto es com-
probar que V x f = 0.
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Se distinguen dos tipos de funciones de estados. Consideramos un sistema A
compuesto de dos subsistemas Ay As.

e y intensivo: y = y; = Y. Ejemplo: T', P, cy .
e y extensivo: y = y; + yo. Ejemplo: V, E, N, Cly.

Los parametros intensivos no dependen del tamafio del sistema (# de particu-
las), mientras que los pardmetros extensivos son proporcionales al tamafio.

Leyes de la termodinamica y equilibrio

Procesos cuasiestaticos

Para un proceso cuasiestatico, dS = 6@Q)/T. Si ademas el proceso es adiabdti-
€0, 0Q =0,y dS = 0.

Consideremos por ejemplo la expansion de un gas ideal en un recipiente
adiabatico.

e Primero consideramos el proceso ‘brusco’: simplemente retiramos una
particién de manera que el gas llene todo el volumen. Como S = k In(2)
y Q oc VNE3N/2 (ver Cap. A). , AS = kN 1n(2) si V, = 2V/.

e En el proceso ‘lento’, expandimos el volumen con un piston igualando la
presion del gas, es decir solo aplicamos trabajo. Como dE = 0Q+0W =
0W = —PdV, mientras que dS = 0. Ena expansion el sistema pierde
energia.

En un proceso cuasiestatico y adiabatico no cambia .S, y por lo tanto 2 es
constante: la ocupacién de los niveles cudnticos no cambia.

Formalicemos el célculo de dS en general, con S = kIn(f2). Consideramos
S(E,{x;}) en que los {x;} son pardametros externos, y en general F({x;})
mientras que los parémetros x; son independientes entre ellos

Recordemos que Q = 22AE, con AP|yax = 1,y P(E) = 92 ya que todos
los estados son igualmente probables.

Aplicando la regla de la cadena,

dIn(Q) = aglé )(dE + Z gf dz;). (14)

Entonces

1 OF
dS = = (dE + Z 7o, (15)

Identificamos —dW = Zz ey 9E Jr.. de manera que dE = TdS + dW, con
dW = —PdV sixz; =V (0 seaen este caso = P).

A2
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2.2.

2.3.

Leyes de la termodindmica

. Conservacion de la energia:

AE=W+Q
En un cambio de estado de un sistema aislado la entropia siempre aumenta
AS > 0.

Para un proceso infinitesimal, dS = Q) /T.
Cero absoluto:
T—0,5—=0

Entropia absoluta:
S =kIn(Q)

Condiciones de equilibrio

Entropia maxima vs. energia minima

Estudiamos el equilibrio de un sistema A compuesto por los subsistemas A; y
Ajg, que interactian mecanimamente y termalmente (es decir estan separados
por una pared diatérmica y mévil, como un piston).

El equilibrio corresponde al maximo de entropia para el sistema aislado A:
dS = dS; + dSy = 0. Con energia total £ = E; + F5 y volumen total
V' = Vi + V; constantes, expandimos dE = T'dS — PdV para concluir que
dS = 0 corresponde a Ty = Ty y P, = P, (tarea).

Llegamos a las mismas condiciones de equilibrio si consideramos energia
minima, dE = 0, con entropia total S = S;+S55 y volumen total V' constantes.
(JPor qué energia minima y no maxima? Supongamos que £~ no es minima
en equilibrio. Podriamos extraer trabajo del sistema, y devolverlo en calor,
manteniendo F Cte pero aumento S = contradiccién con .S méx.

Alternativamente, consideramos (Greiner p84-85) el caso en que A; y A, in-
tercambian dF), = —dFEs, pero dE = W7, mientras que dEy = dWs + 0Q)s.
Suponemos que dEy = —dW; > 0, o sea Q)2 = —edW;. Una fracccién de
oW se pierde en roce interno a A,, es decir una fraccion del trabajo entregado
a A, se disipa en calor.

Como 6Q); = 0, d5,=0,y dS; + dS5 > 0.

= el proceso sigue espontimente hasta que A; ya no pueda entregar mas
trabajo, o sea cuando haya llegado al minimo de energia.

15
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Sistemas con numero de particulas variables
= La energia de un gas depende del nimero de particulas. En general, el ‘poten-
cial quimico’ p es el cambio de energia asociado a incrementar en 1 el # de
particulas a entropia y volumen constantes, o sea

oF
= . 16
=N . (16)
= Para el diferencial exacto de energia, tenemos
dE =TdS — PdV + pdN. (17)

= El equilibrio termodindamico entre dos sistemas A; y As que pueden inter-
cambiar calor, trabajo, y particulas, con A = A; 4+ A aislado, esta dado por
dS = dS; +dSs; = 0,1o que implicaque 17 =15, P, = Py y pg = po.

= Para lograr el equilibrio, hay un aumento de entropia dS = dS; + dS; > 0,y
manteniendo £ = E, + F», V =V, + V5, N = Ny + N, constantes,

d(S1 + 52) = (i - i) dE,

T T
P Py 1 M2
+< )dvl <T1 T dNy, (18)

si j13 > pg, vemos que d.S > 0 requiere que dN; < 0, y las particulas fluyen
de una region de alto potencial a regiones de bajo potencial.

2.4. Transformadas de Legendre

= Para un funcién f(z), df = f'(x)dz = pdz.

» Cong = f—xp,dg = pdx—xdp—pdr = —xdp, y pasamos a una descripcion
en términos de p.

= g es la transformada de Legendre de f en p.

Entalpia

= Laentalpiaes H=F + PV,condH =dFE + PdV +VdP =TdS + VdP.

= = H(S, P), pasamos de una descripcion en V' a una descripcion en P.

= Condicién de equilibrio para un sistema A en interaccion adiabdtica con re-
servorio de presion A,: dS =0,dP =0, = dH = 0.

= Otra manera de ver la entalpia como el potencial a minimizar para el equilibrio
adiabatico a P cte es que la energia total del sistema conjunto A + A, es
constante, i.e. d(F + E,) = 0:

dE+E,)=0=
dE — P,dV, =dE + P.dV =d(E + P,V) =dH, (19)

donde usamos que V' + V,. =Cte.
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Ejemplo: entalpia del gas ideal (ver ejercicio 5.7 Reif). Consideramos un gas
sometido a presion constante, por ejemplo con un pistén vertical con presion
debida al peso de una masa.

Si agregamos calor 6() al gas, la variacin de energia del gas es dE = 6(Q) —
PdV.,y

dH =d(FE + PV)=6Q — PdV +d(PV) =
0Q) — PdV + PdV = 6@ a P constante. (20)

En un proceso adiabatico a P constante /1 se conserva (ej.: reacciones quimi-
cas en la atmosfera).
La capacidad calorica a P constante es

H
¢~ 99| _2

dT|, T
Para el gas ideal, H = E + PV = SNkT,y Cp = 3NKT > Cy = $NkT.

21)

P

Energia libre de Helmholtz

La energialibrees ' = E — TS, =
dF = —-5dT — PdV. (22)

Las condiciones de equilibrio para un sistema A en contacto con A,., un reser-
vorio de 7" (o sea a T contante), y con V' constante, corresponden a dF' = 0.
Alternativamente, la energia del sistema conjunto A+A, es constante:

0=d(E+ E,) =dE+1T,dS,, (23)
y maximizando la entropia total, d(S + S,) = 0, tenemos
dE —T,dS =0 = dF =0. (24)

tarea: demostrar que /' = kT'InZ,con Z = ) exp(—SE,), en que la suma
cubre todos los estados del sistema A.

Energia libre de Gibbs

La energia libre de Gibbses G = F — TS + PV, =
dG = dE —TdS — SdT + PdV +VdP = —SdT + VdP. (25)

Vemos que dG' = 0 a1y P constantes.
En términos de un sistema A interactuando con un reservorio A, de tempera-
tura y presion,
dE+E,)=0
=dE —-T,dS+ P.dV =TdS —T,dS — PdV + P.dV =0, (26)

donde usamos dE, = T,dS, — P,dV,, dS, = —dS,y d(v+V,) = 0.

.22
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Gran potencial
= Para el gran potencial, Q) = F —T'S + uN,
d) = —SdT — PdV — Ndu. (27)

= d€) = 0 para un sistema en contacto con reservorio de 7"y particulas (equiva-
lente a v = ;).
= Para el sistema conjunto, sin intercambio de trabajo, y con N + N, constante.

— dE + T,dS, + 1ydN, = TdS — T,dS + pdN — i, dN =0 (28)

2.5. Relaciones termodinamicas
Relacién de Euler

= Consideramos que una funcién es homogénea de orden n si

f()‘xb)\x%'” J)\IN) :>\nf<1['1,.§l}'2,"' 7xN)~ (29)
» Bj. f(z,y,2) = 2y? + 23 — 62" /y es homogénea de orden 3.
= Teorema: of of
.. AT et 30
nf(xh 7:)31\7) xlaxl + + xNa]fN ( )

= Demo: diferenciar Ec.con % y tomar A = 1.

= Aplicacion a la termodinamica: Las cantidades extensivas son homogenéas de
orden 1,
E(AS,A\V,AN) = AE(S,V,N). (31

m De la relacion de Euler, tenemos

oF oF oF
EFE=—-54+—=V+_—=N=TS-PV N. 32
95 Tav' T oN M &2
= Una consecuencia es la relaciéon de Gibbs-Duhem. Diferenciamos Ec.[31] i.e.
expandimos dF, y comparamos con dF = T'dS — PdV + udN, para concluir
que (tarea):
SdT — VdP + Ndu = 0. (33)

= Gibbs-Duhem implica que (7, P, ;1) no son independientes.

.25
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Transformaciones de variables

= También se suelen usar las ‘relaciones de Maxwell’ (de la termodindmica)
para transformar variables.
= Ejemplo 1, energia:

TdS —PdV +udN
dE = ) 34)
i~ Flowar ViRl
Las derivadas cruzadas son iguales, por ejemplo
3(8_E ) _3<8_E ) a5
oV \ 95 |y y . 95 \ OV |sn .
y entonces tenemos una relacién de Maxwell:
orT opr
OV gy 05|,y G0
S,N V,N

= Aplicacion: relacion general entre C'p y Cy (ver Callen, ejercicio 7.3.2).

3. Sistemas termodinamicos

3.1.  Equilibrio de reacciones
Reacciones

= Ejemplos de reacciones:

H(1) +<— H(Q2) excitacion de hidrégeno
2He* +— Be® fusion nuclear

e +p «<— H recombinacion de hidrégeno
HoOljiquido  <— H20gas vaporizacion de agua
H; +Cl, +— 2HCI reacciones quimicas

= En general, escribir una reaccion usando los coeficientes estoquiométricos

{va},
A
D vt =0, (37)
a=1

donde A es el nimero total de especies en una reaccién. Los coeficientes v,
productos y reactantes tienen signo opuesto.
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Ley de Masa-Accién

= A constante 7'y P, obtenemos las condiciones de equilibrio minimizando el
potencial de Gibbs, G = E — TS + PV,

A A
dG = —SdT + VAP + Y t1adNy =Y _ 11adN,. (38)
a=1 a=1
= Notando que las variaciones en el nimero de particulas siguen los coeficientes
estoquiométricos, dNy : dNy : --- 1 dNy =1y 1 Vg -+ 1 Vg,
=0 39
v, = Sty =0 9

y llegamos a la Ley de Masa-Accion:

A
Z taVa = 0. 40)
a=1

Ley de Masa-Accidn para el gas ideal

= Apliquemos la Ley de Masa-Accién a gases ideales. Obtenemos la entropia
relativa de un gas ideal es integrando d.S = %—i— §dV, y usando las ecuaciones
de estado del gas ideal (tarea):

S(T, P) = Nk(s(T», P,) + In , 41)

En que Nks, es la entropia de un estado de referencia (7., P,) con mismo
nimero de particulas N.

= El potencial quimico del gas ideal estd dado por una integracién de Gibbs-
Duhem (Ec.[33). Usando la relacién de Euler (Ec.[31)), se puede escribir (ta-

rea):
—In Z ’ 5
kT T, P

= En una mezcla de varios gases ideales, cada uno con presion parcial P;, el
potencial quimico de una especie es

p(P,T) = kT 42)

5
wi(Ts, Py) T\?F,
(P, T) =kl | ———— —1 — | = 4
pilB T) =k KT, \z) B(| (43
en que hemos introducido la presion parcial
P, N
— ==X, 44
P N ’ 4

donde X; es la fraccion molar de la especie i, y P = Z?:I P;.
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= Notamos que, para la mezcla de gases ideales,
wi(Py, T) = p; (P, T) + kT In(Xj;). (45)

Las soluciones diluidas también cumplen con Ec.45] en ese caso se llaman
“soluciones ideales”.

» Laley de masa accion, Ec.[0]se escribe en términos de las presiones parciales,
> v (P, T) = 0, ya que por definicion la presion de los gases ideales se
calcula solo contando choques con las paredes. Usando Ec.[d5|tenemos (tarea)

A A
1
II Vi — = —E i (P,
X"=K(P,T)=exp [k’ 2 vip; (P, T)

=1

. (46)

= Ejemplo: supongamos que partimos con {X;}2  arbitrarios. Si inicialmente
[[L, X“ = K(P,T), el sentido de la reaccién ocurre en direccién a aumentar
Hle X/, o sea disminuyendo los productos y aumentar los reactantes (supo-
niendo que K fue calculado con esa convencion), es decir la reaccién ocurre
de derecha a izquierda.

Calor de reaccion

= En una reaccion elemental, donde solo varia el nimero de particulas en canti-
dades iguales a los {v;}2,,

A
AG = wv =y wAN,, (47)
i=1 i

y usando la definicion de K (7', P) en Ec.j46]

AG = —kT'In(K(T, P)). (48)
» DedG = —SdT—VdP+)_ udN, podemos calcular la variacion de entropia,
con .
S=—-—= 49
OT |y y (49)
A

As=- 2261 (50)

or |py
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3.2.

El calor liberado en la reaccién a P constante es (), = AH. Pero con Ec. |9
y H = G —T'S, una manejo simple da la relacién de Gibbs-Helmholtz (tarea,
ayuda: calcule O(G/T) /0T, Greiner Ej. 4.11),

o (G
H=-T*—~—(=). 1
or (T) D
El calor liberado en una reaccion es entonces
0
Qp = _T_éT(kln(K(P’ T))). 52)

Equilibrio de fases

Regla de fases de Gibbs

(Cudntas variables de estado se necesitan para caracterizar un sistema? Con-
sideramos un sistema aislado compuesto por K distintas especies y p fases.
Cada fase se puede describir como un subsistema (o sistema parcial), y escri-
bimos la lera ley para cada uno: dF; = T;dS; — P, dV; + Zf; iadNy. =
Eiotal €s una funcion de de (K + 2)p variables extensivas.

Condiciones de equilibrio:

IN=T= --=1T, equilibrio térmico
P=P=---=P, equilibrio mecanico

H11 = Ho1 = - = [p1
e equilibrio quimico, K especies

MKk = 2k = " = UpK

Tenemos (p — 1)(K + 2) ecuaciones que permiten despejar (p — 1)(K +
2) variables, luego el sistema queda determinado con solo variables
extensivas, independiente del nimero de fases.

Como una de las variables extensivas por fase (o0 sea p variable extensivas)
caracteriza el tamano de la fase, solo necesitamos

F = K + 2 — P variable intensivas. (53)
Si ademads hay R reacciones quimicas entre las K especies,
F=K+2-P—-R. (54)

Esta es la regla de fases de Gibbs.
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Ejemplos

= Para un solo gas, K = 1, p = 1, = 3 variables extensivas, por ejemplos
S,V, N,y 2 variables intensivas, ¢j., S/N, V/N, o bien T, P (de Gibbs-Duhem,
u(T, P)).

= Para equilibrio entre 2 fases, e.g. coexistencia de liquido y gas, solo se puede
especificar 1 sola variable intensiva, por ejemplo 7' (las demds depende de T').

= Si hay 3 fases en equilibrio y 1 sola especie, entonces /' = 0 y tenemos un
‘punto triple’.

218

{alm]

PRESION

o .01 1 Ard
TEMPERATURA ["C}

= Notar que en el dominio de una fase su potencial quimico es inferior al de las
otras, y el sistema pasa a esa fase para minimzar G = ) _, /1, N;.

Ecuacion de Clausius-Clapeyron

= En coexistencia de 2 fases, por ejemplo liquido/vapor, tenemos 7; = 1,,, P, =
P,, iy = p,,. Entonces, para un cambio d7" en la curva de coexistencia, al cual
corresponde un dP. Usando Gibbs-Duhem,

S1 Gl

AT

l l

= - 2Lar+ Ltap

dyy N AT+ 5 d (55)
Sy Vs
~—~ ~—
5 Vy

= Como en se debe mantener 1, = (i, dpyy = dp,, y llegamos a

AP s — s,
. S] S (56)

dT ~ v — v,

= Ponemos As = s, — s, = AQ/T, con AQ = L calor latente. Tipicamente

v, > v, y Ec.d0]da
dP L

ﬁ - T’UU' (56)
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= Aplicacién al gas ideal: Usamos P,V, = RT, (para 1 mol), y

dP P
a7 = R (57)
= Integrando,
L
P=P, ——). 58
exp(— ) (58)

= Ejemplo: MANDL 8.5.1-8.5.2 (temperatura de ebulicion arriba del Everest).

Punto critico

Consideremos la compresion isotermal del agua
(ver Fig.). Al comprimir vapor de agua (partimos
desde la derecha), si la isoterma cruza la region B
(en el punto ('), entramos en la curva de coexis-
tencia de fase, donde solo se puede especificar una
sola variable intensiva. Si 7" es constante, entonces
P también es constante, y la compresién en co-
existencia de fase es isobdrica. Al salir en el punto
A, toda el agua ya se condensoé (i.e. fase liquida), y
la presion aumenta vertiginosamente con la com- ©
presion. La isoterma 2 alcanza la regién B en el
‘punto critico’, donde As =0, L =0,y Av = 0.

Aplicaciones

= Presion Osmotica (Greiner; ver citedra)
= Ley de Raoult (Greiner; ver cédtedra)

3.3. Maquinas

= Ejemplos 2nda Ley, W — Q:
e Péndulo en un gas y transformacién de trabajo en calor.
e Experimento de Joule.

e Un ser vivo encerrado en un sistema aislado no sobrevive, porque au-
menta Sy no se conserva la estructura bioldgica ordenada del animal.

= ;Hasta qué punto es posible transformar energia interna en trabajo?
= ;Hasta qué punto se puede pasar de una mezcla aleatoria de moléculas a un
ser vivo?

15




= Queremos pasar de un estado @ a b con AS < 0 para un sistema A en contacto
con otro sistema A’. Obviamente AS* = AS + AS’ > 0.

= Primero imaginamos una maquina, que vuelva a su estado inicial en cada
ciclo, y que extraiga calor ¢ de una fuente A para ejercer trabajo w en B
(las letras en minusculas corresponden a valores absolutas). Tenemos AS’ =
AS4 = —q/T <0, por lo que falta un tercer sistema.

A

w
M ﬂ

= Un tercer sistema A’ recibe las emisiones de
calor ¢’ de la maquina.
= Ahora la 2nda ley se escribe

¢ _ 4
AS* = ——=+ = .
S T + T’ 2
= La leraley aplicada a la mdquinada ¢ —w — q

¢ =0,y dela 2nda ley,
()
w T
n=—<1-2
q

T ?

]

donde hemos introducimos la eficiencia J,q
maxima de una maquina 7).

» Notar que es necesario que 7' > T" para que “ T
w > 0.

Ciclo de Carnot

= El ciclo de Carnot trabaja con un gas ideal en 4 tiempos, segun se muestra en
la Fig.. Tiene la eficiencia mixima, i.e. nc = 1 — YTTZ (tarea).
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Calor reducido
= Podemos ver la 2nda ley desde el punto de vista de las maquinas. Siguiendo
el desarrollo histérico, Clausius (1850) vié que en un ciclo de Carnot (tarea),
0Q
— =0 (59)
17
y que todo proceso termodindmico cuasiestatico y ciclico se puede descom-
poner en ciclos de Carnot,
0Q 0Q
— = — = 0. 60
JTeEg “
. = % es el factor integrando que permie pasar de un diferencial inexact 6¢) a
un diferencia exacto 0Q) /7.
= Entonces Clausius propuso que AS = f % es la diferencia de una funcion de
estado, que llamo ‘calor reducido’.
= Para un sistema aislado y en equilibrio, Q) = 0, = dS = 0, que corresponde
a un maximo por experiencia.
48
Ejemplos
= Ejemplos de maquinas:
e Refrigerador, donde por disefio la fuente tiene temperatura inferior al
medio, y por lo tanto hay que entregar trabajo a la maquina (w < 0).
e Maquina de vapor (ver cétedra).
e Sintesis bioquimica (ver Reif p305, sec. 7.7)
49
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3.4. (Gases reales

3.5. Radiacion de cuerpo negro
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