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El objeto de la Termodinámica es deducir, a 

partir de un conjunto de principios, relaciones ma-
temáticas que conecten diferentes propiedades de 
sistemas macroscópicos en equilibrio - sistemas 
que, en general, contienen más de 1020 partículas. 
Si bien tienen  importantes aplicaciones prácticas, 
las interconexiones de la Termodinámica no nos 
dan información alguna concerniente a la inter-
pretación o explicación, en un nivel molecul

propiedades experimentales observadas. 
La Termodinámica nos muestra que, si un sis-

tema está constituido por una sustancia gaseosa 
que se comporta idealmente sus capacidades ca-
loríficas molares a presión y volumen constante 
están
y
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VP 
 
en la que R es la constante universal de los gases. 
Sin embargo, la Termodinámica es incapaz de 
proveer alguna explicación del porqué deben ser 
observados valores experimentales particulares 

 

 en el campo de la Termo-
in

 

 de equilibrio de sis-
temas macroscópicos.
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1 Extractado de Hill, T. L. An Introduction to Statistical 
Thermodynamics. Dover Publications Inc. New York. 1986.  
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El objeto de la Termodinámica Estadística 
es el de proveer la teoría molecular que ex-
plique las propiedades

 
 

Volviendo a la relación de Mayer, las deter-
minaciones experimentales de la diferencia de ca-
pacidades caloríficas molares para gases reales en 
condiciones próximas a la idealidad dan valores 
que oscilan alrededor de 2,0 cal K-1 mol -1, es de-
cir valores próximos a R 2, confirmando la validez 
de la (1  -1). Más aún, los resultados experimenta-
les muestran que para todos los gases, en condi-
ciones próximas a la idealidad, la capacidad ca-
lorífica molar a volumen constante es indepen-
diente del volumen y la capacidad calorífica mo-
lar a presión constante es independiente de la pre-
sión.   

Lo notorio es que, para gases monoatómicos – 
tales como He, Ne, Ar, Kr,  y los vapores metáli-
cos, Na, Cd, Hg – la capacidad calorífica molar a 
presión constante tiene un valor próximo a 4,97 
cal K-1  mol -1 (que equivale a 5R/2), en un inter-
valo muy amplio de temperaturas. La capacidad 
calorífica a volumen constante para gases mono-
atómicos toma valores muy próximos a 2,98 cal 
K  mol-1 (que equivale a 3R/2). 

Para gases diatómicos – tales como N2 y O2 – 
la capacidad calorífica molar a presión constante, 
determinada en el mismo rango de presiones que 
los monoatómicos, alcanza un valor próximo a los 
6,95 cal K-1 mol-1 mientras que la capacidad ca-
lorífica  a volumen constante ronda los 4,98 cal K-

1 mol-1. Es decir, su diferencia también puede to-
marse como igual a R. 

En los gases poliatómicos los valores de las 
capacidades caloríficas molares a presión y a vo-
lumen constantes son notoriamente diferentes a la 
de los gases mono o diatómicos, aunque su dife-
rencia – en las condiciones en que se comportan 

 
2 Recordemos que R expresada en calorías equivale a 1,987 
cal K-1mol-1 
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 constante. Pero esta regularidad 
emp

as molares de 
los 

mediante un 
pro

picas son anteriores en casi un 
sigl

uesto por ellos, se conoce históricamente con 

el n

stulados: 

s, deberían 
ten

de las moléculas contra la super-
fici

n cierto volumen, y al chocar entre 
sí 

gía cinética de traslación y el mo-
me

s. La energía cinética 
me

almente – sigue siendo, aproximadamente 
igual a R.  

La experimentación nos muestra que las capa-
cidades caloríficas molares a presión constante de 
todos los gases de la misma atomicidad – en con-
diciones de idealidad – tienen valores similares y 
lo mismo ocurre con las capacidades caloríficas 
molares a volumen

írica no puede deducirse de consideraciones 
termodinámicas.  

Nos encontramos así en la necesidad de tomar 
en cuenta la naturaleza corpuscular de la materia 
para “explicar” la similitud de ciertas propiedades 
termodinámicas no deducibles de la Termodiná-
mica, ya que la similitud de los valores para gases 
ideales de la misma atomicidad sugieren que debe 
existir alguna relación entre capacidades calorífi-
cas y número de átomos en la molécula de gas. 
Más aún, de los datos experimentales se puede 
inferir que las capacidades calorífic

gases no sólo dependen de la atomicidad sino 
también de su geometría molecular 

Mientras que la Termodinámica prescinde de 
cualquier suposición acerca de la estructura de la 
materia que forma un sistema, la Termodinámica 
Estadística utiliza los conceptos derivados de la 
Mecánica Cuántica referidos a las estructuras 
atómicas y moleculares para inferir, 

ceso estadístico, las propiedades macroscópi-
cas de los sistemas termodinámicos.  

Los primeros intentos de vincular el compor-
tamiento corpuscular de la materia con sus pro-
piedades macroscó

o al descubrimiento de que el calor es una 
forma de energía.  

Debido a la influencia de Newton los científi-
cos de fines del siglo XVII y principios del siglo 
XVIII, adhirieron sin reservas a la concepción 
corpuscular de la materia. Es así como en 1730, el 
físico suizo Daniel Bernoulli, desarrolló un mode-
lo de comportamiento de los gases para explicar 
sus propiedades macroscópicas. Su modelo fue 
aceptado por John Dalton, el padre de la teoría 
atómica clásica, y perfeccionado, ya avanzado el 
siglo XIX, por John Clerck Maxwell y por Lud-
wig Boltzmann. Ese modelo de comportamiento 
prop

ombre de teoría cinética del gas monoatómi-
co. 

 
1 - 2. La teoría cinética del gas ideal mono-

atómico 
 
La llamada “teoría cinética de los gases” se 

basa sobre los siguientes  po
Los gases están constituidos por un vasto 

número de corpúsculos (las moléculas) en conti-
nuo movimiento aleatorio. 

Para las moléculas monoatómicas, sólo intere-
san sus movimientos de traslación. En cambio, si 
estuvieran formados por varios átomo

erse en cuenta, además, tanto los movimientos 
de rotación de las moléculas  como los de vibra-
ción de los átomos en cada molécula. 

Los choques 
e del recipiente que las contiene son los res-

ponsables de la presión que ejerce el gas encerra-
do en el mismo. 

Aunque extraordinariamente pequeñas, las 
moléculas tiene

originan un movimiento caótico. Entre dos 
choques consecutivos, las moléculas se desplazan 
en línea recta. 

Dado que los gases no sedimentan, las partí-
culas no interactúan excepto cuando colisionan 
entre sí. Los choques entre moléculas y con las 
paredes del recipiente son perfectamente elásti-
cos. En un choque perfectamente elástico se con-
serva la ener

ntum del par pero, en general varían las energ-
ías cinéticas y los momentum de las partículas 
que chocan. 

El calor es una manifestación de la energía 
mecánica de las molécula

dia de traslación de las moléculas de un gas 
ideal monoatómico es directamente proporcional 
a la temperatura absoluta. 

Estos postulados explican cualitativamente el 
comportamiento macroscópico de los gases. Así, 
por ejemplo, un aumento de la temperatura pro-
vocaría un aumento de la energía cinética media 
de las moléculas, y por ende de sus velocidades. 
Si se mantiene constante el volumen del recipien-
te, al intensificarse el número de choques por uni-
dad de tiempo contra sus paredes, la presión au-

 



DEPARTAMENTO DE QUÍMICA  -  CÁTEDRA DE QUÍMICA FÍSICA 239

 

Profesor: Dr. Miguel Katz  

mentará. Por otra parte, si se mantiene constante 
la temperatura y se reduce el volumen del reci-
pien

 contiene y, además, la 
istancia media que las separa es tan grande res-
ecto de sus propias dimensiones que no ejercen 
tracción alguna entre sí. 

 

 

posiciones, velocidades, 
ene

ico, no habrá direc-
cion

s correspondientes a todas las 
oléculas y dividiendo esta suma por el número 

de moléculas. Para cada magnitud g el valor me-
dio espacial será 
 

te, los choques de las moléculas contra sus 
paredes será más frecuente y la presión aumen-
tará. 

Estas conclusiones cualitativas están de 
acuerdo con los resultados experimentales. Trata-
remos de ver si la teoría predice cuantitativamente 
el comportamiento de los gases. Para ello comen-
zaremos suponiendo que el gas monoatómico que 
estudiaremos se comporta idealmente, ya sea por 
que la presión es lo suficientemente baja o la tem-
peratura lo suficientemente alta. En estas condi-
ciones, siendo las moléculas tan pequeñas, su 
“volumen propio” es despreciable frente al volu-
men del recipiente que las
d
p
a

 

1 - 2. a. Valores medios 
 

Ante la imposibilidad de conocer exactamente 
en cada instante las 

rgías, etc., de cada una de las moléculas, recu-
rriremos al empleo de valores medios para cada 
una de esas magnitudes. 

Si nuestro sistema gaseoso se encuentra en es-
tado de equilibrio termodinám

es preferenciales de movimiento de modo que 
la velocidad media (vectorial) del conjunto de to-
das las moléculas será nula.  

En cada choque elástico entre moléculas se 
producen intercambios de energía y cantidad de 
movimiento, de modo que al cabo de cada choque 
la velocidad de cualquiera de ellas variará tanto 
en dirección como en módulo. Por ello, en cada 
instante habrá moléculas con distintas velocida-
des, energías, cantidad de movimiento, etc., por lo 
que habrá que tomar en consideración el prome-
dio espacial de cada una de estas magnitudes, su-
mando los valore
m




i

ii

e
n

gn
g  (1 - 2)

 
donde ni es el número de moléculas que tienen el 
valor gi. 

El valor medio temporal, es decir, el promedio 
temporal de los valores que toma la magnitud g 
para una sola molécula durante un cierto intervalo 
de tiempo, vendrá dado por 
 







0

1
gdτgτ  (1 - 3)

 
Si el sistema se encuentra en equilibrio, ambos 
valores deben ser iguales. 
 
 

1  -2.b.   Energía y velocidad 
 

Si bien la suma vectorial de las velocidades 
moleculares debe ser nula, no ocurrirá lo mismo 
con la suma de los módulos de velocidad. El pro-
medio de estos se llama velocidad media de las 
moléculas. Aplicando la (1  -2) para el cálculo de 
la energía cinética media de traslación de las 
moléculas encontramos  
 





 

i

iii

i

ii

n

/uμn

n

en
e

22

 (1 - 4)

 
donde ui es el módulo de la velocidad de cada 
molécula y i su masa. Si, en particular, el gas es 
una sustancia pura, la masa de todas las moléculas 
es la misma. En este caso, la (1  -4) se puede es-
cribir 
 

2

2
2

u
n

un

μ

e

i

ii

i





 (1 - 5)

 
La expresión 2u recibe el nombre de velocidad 

cuadrática media, o también,  velocidad eficaz, y 
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no coincide con el promedio de los módulos de 
las velocidades. 
Llamando ux , uy  y uz a las proyecciones del vec-
tor velocidad sobre los ejes de un sistema arbitra-
rio de coordenadas cartesianas ortogonales se 
podrá escribir: 
 

2222
zyx uuuu   (1 - 6)

 
y también 
 

2222
zyx uuuu   (1 - 7)

 
Como no existe una dirección preferencial para el 
movimiento, resulta evidente que 
 

222
zyx uuu   

 
de donde 
 

22

3

1
uux   (1 - 8)

 
 
 

1  -2.c. Presión del gas 
 

La teoría postula que la presión que el gas 
ejerce es el resultado macroscópico del choque de 
innumerables moléculas sobre las paredes del re-
cipiente. Al producirse dichos choques en un ins-
tante dado, la fuerza que ejercen las moléculas al 
impactar sobre las paredes del recipiente será 
 

 ifF  

 
donde fi es la fuerza que ejerce cada molécula en 
ese instante. La presión que en ese instante ejerce 
el gas sobre una superficie A será 
 

A

f

A

F
P

i  (1 - 9)

 

El esfuerzo que realiza una molécula durante el 
choque contra la pared depende de sus propieda-
des elásticas y de la velocidad con que se aproxi-
ma a la pared. Estas magnitudes son desconoci-
das. Es por ello que recurriremos al siguiente ra-
zonamiento: 

Consideremos un cubo de arista L en el que 
existe una sola molécula de masa  que se mueve 
con una velocidad u cuyas componentes son ux , 
uy y uz. Estudiaremos primero el caso más senci-
llo, en el que la molécula se mueve en la dirección 
del eje x chocando alternativamente con las pare-
des perpendiculares al mismo (Figura 1 - 1) la 
presión media3 que ejerce la molécula sobre la 
pared depende de la fuerza aplicada a la pared en 
cada choque y del intervalo de tiempo entre dos 
colisiones consecutivas. La fuerza sobre la pared 
perpendicular al eje x, fx , puede expresarse 
 

x

y

z

L
ux

 
Figura 1  - 1. 

 

xx af   

 

       x
x u

d

d

d

du






     

 

Por lo tanto, para un intervalo de tiempo  
 

 xx uf   (1 - 10)

                                                      
3 Obviamente, carece de sentido hablar de presión media 
cuando se tiene una sola molécula, empleamos este concep-
to por analogía con la presión ejercida por un gran número 
de moléculas. 
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Como el choque es perfectamente elástico y nor-
mal a la pared la velocidad cambia de - ux  a + ux, 
mientras que las componentes uy y uz de la velo-
cidad no experimentan variaciones. Por lo tanto, 
la variación de la cantidad de movimiento será 
 
    xxxx uuuu  2               

 
Además 
 

2LpApf xxx   

 
En el tiempo  la molécula recorre una distancia 
2L con movimiento rectilíneo y uniforme. Reem-
plazando  fx, y ux de la ecuación (1  -10) 
por los valores hallados se tiene 
 

xu

L
  

 

x
x

x u
u

L
Lp  2

22   

 
de donde 
 

3

2

L

u
p x

x


  (1 - 11)

 
Análogamente se puede demostrar que 
 

3

2

L

u
p y

y


  (1 - 12)

 
y 
 

3

2

L

u
p z

z


  (1 - 13)

 
Si en lugar de una molécula hubiera N moléculas 
 

3

2

L

u
Np x

x


  (1 - 14)

 

En esta expresión 
2
xu  es la velocidad cuadrática 

media según el eje x. Debemos utilizar la veloci-
dad eficaz ya que no podemos suponer que todas 
las moléculas tengan la misma velocidad. 
La experiencia nos muestra que la presión p que 
ejerce un gas encerrado en un recipiente tiene el 
mismo valor en cualquiera de las paredes, por lo 
tanto 
 

zyx pppp   (1 - 15)
 
y, de acuerdo con la (1 - 8) 
 

3

2

3 L

uN
p


  

 
Siendo L3 = V, el volumen de la caja, la expresión 
anterior toma la forma 
 

2

3
u

N
Vp   (1 - 16)

 
Supongamos ahora que la energía cinética de 
cualquier molécula sea 
 

2

2u
e


  

 
Si promediamos para todas las moléculas los va-
lores de sus energías cinéticas y velocidades, po-
demos escribir 
 

2

2u
e


  

 
Aplicando este resultado a la ecuación (1 - 16) 
 

eNpV
3

2
  (1 - 17)

 
Comparemos la ecuación (1 - 17) con la ecuación 
general de estado de los gases ideales 
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nRTpV   (1 - 18)
 
Si la ecuación (1 - 18) describe el comportamien-
to macroscópico de un gas ideal, y este modelo 
fuese correcto, debería cumplirse que nRT depen-
de de la energía cinética media de la N moléculas. 
Es decir 
 

eNnRT
3

2
  

 
Como el número de moles está vinculado al 
número de moléculas por la expresión 
 

AN

N
=  n  

eNRT A3

2
  

  
eN A representa la energía cinética media de un 

mol de gas ideal, E  
 

RTE
2

3
  (1 - 19)

 
La ecuación (1 - 19), que resulta de conectar 

un resultado empírico, la ecuación de estado de un 
gas ideal, con la teoría cinética suministra una in-
terpretación de la temperatura absoluta. Expresa 
que la energía cinética media de un gas ideal mo-
noatómico es directamente proporcional a la tem-
peratura absoluta. De aquí se diga que la tempera-
tura absoluta sea una medida de la energía cinéti-
ca media de ese gas ideal monoatómico.  

 
Que la temperatura absoluta sea una 

medida o indicador de ese gas hipotético 
no significa una definición de temperatu-
ra, sino solamente una relación entre una  
propiedad mecánica de un determinado ti-
po de sistema y una propiedad termo-
dinámica aplicable a cualquier tipo de sis-
tema.  
 
De la ecuación (1 - 19) se desprende que: 

A una temperatura dada todos los gases idea-
les monoatómicos tienen la misma energía cinéti-
ca media. 
En el cero absoluto la energía cinética media de 
un gas ideal monoatómico sería nula. 
 
 
 

1 - 2.d. Leyes de los gases 
 
 Veamos cómo, utilizando los postulados de la 

teoría cinética y la ecuación (1 - 19) pueden expli-
carse algunas de las leyes experimentales antes 
estudiadas. 

 Consideremos una masa gaseosa ideal que se 
encuentra a una presión p1 ocupando un volumen 
V1  y que se la expansiona isotérmicamente hasta 
alcanzar el volumen V2 a la presión p2. En su es-
tado inicial, de acuerdo con la ecuación (1 - 17) 

 

eNVp
3

2
11   

 
al alcanzar el estado final 
 

eNVp
3

2
22   

 
Como el número de moléculas (N) es el mismo y 
a temperatura constante la energía cinética media 
de cada molécula no varía 
 

2211 VpVp   

 
que es la expresión de la ley de Boyle – Mariotte. 

En una mezcla de gases ideales la presión to-
tal estará dada por la suma de las fuerzas que por 
unidad de área producen los choques de cada cla-
se de moléculas sobre las paredes del recinto. Ca-
da clase de moléculas contribuye a la presión total 
con un término del tipo 

 

eNVp ii 3

2
  
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Como Ni = NT  y e  es constante a T constante, 
como pV =  NT e  
 

 ipp  

 
que es la expresión de la ley de Dalton de las pre-
siones parciales. 

Además, si en volúmenes iguales de gases 
ideales distintos, medidos a la misma presión y 
temperatura, tenemos N1 y N2 moléculas, resulta 
de la (1  -16) 
 

2
1

3
1uN

Vp 1  

y 
2

2

3
2uN

Vp 2  

 
Como a la misma temperatura 
 

2
22

2
11 uu   

N1 = N2 
 
Es decir, volúmenes iguales de gases ideales dis-
tintos, a la misma presión y temperatura tienen el 
mismo número de moléculas (Principio de Avo-
gadro). 

La ecuación de estado (1 - 18) para un mol 
puede escribirse 

 

2

3

1
uNRTpV A

M   

 
y como el producto de la masa de una molécula 
por el número de Avogadro es la masa del mol 
(M) 
 

2

3

1
uMRT   

 
Por lo tanto 
 

M

RT
u

32   (1 - 20)

Ecuación que establece que la raíz cuadrada de 
velocidad cuadrática media de las moléculas que 
constituyen un gas ideal es directamente propor-
cional a la raíz cuadrada de la temperatura absolu-
ta e inversamente proporcional a la raíz cuadrada 
de su masa molar 

Si se conoce la masa molar de un gas, se pue-
de calcular la velocidad cuadrática media a cual-
quier temperatura en que el gas se comporte ide-
almente. 
 
 
 

1 - 3. Distribución de velocidades en un gas 
ideal monoatómico. 
 

Hemos visto que el número de choques contra 
una superficie y la presión que ejerce un gas sobre 
una superficie dependen solamente de la veloci-
dad media y de la velocidad cuadrática media, 
respectivamente. Es decir, son independientes de 
las velocidades máximas o mínimas y de cómo se 
distribuyen las velocidades. 

En 1858, J.C. Maxwell resolvió el problema 
de como se distribuyen las velocidades encon-
trando lo que se denomina función de distribu-
ción. 

Imaginemos que, en un cierto instante, todos 
los vectores velocidad de todas las moléculas pre-
sentes en una masa gaseosa se trasladan a un ori-
gen común. Construyamos un sistema de coorde-
nadas cartesianas ortogonales como el de la Figu-
ra 1 - 2, donde los tres ejes representan las com-
ponentes X, Y y Z de la velocidad. Sea u la mag-
nitud de la velocidad o velocidad numérica. Si 
llamamos ux, uy y uz a las componentes de la ve-
locidad en las tres direcciones X, Y y Z, para cada 
vector velocidad 

 
2222
zyx uuuu   

 
Cada vector velocidad de la Figura 1 - 2 queda 

determinado por las coordenadas de su extremo 
(la punta de la flecha del vector). Podemos, por lo 
tanto, utilizar estos puntos en lugar del vector pa-
ra identificar la posición de las moléculas. De esta 
manera nos planteamos el problema de como de-
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terminar la forma en que estos puntos representa-
tivos están distribuidos en el espacio de velocidad 
de la Figura 1 - 2.  

dux

ux

duz

uy

duy

u

dV

Y

X

Z

uz

 
Figura 1 - 2. 

 
Consideremos un cierto volumen elemental 

dV orientado en el espacio de manera tal que 
 

zyx dudududV   

El número de puntos en ese volumen elemental 
nos da el número de moléculas presentes en el 
mismo. Esas moléculas tienen velocidades cuyas 
componentes están comprendidas entre ux y ux + 
dux ; uy y uy + duy  y uz y uz + duz . 

Supongamos que el volumen dV es lo sufi-
cientemente grande como para contener un núme-
ro relevante de moléculas, pero lo suficientemente 
pequeño respecto del volumen V que ocupa el gas 
como para ser considerado infinitesimal. 

Del número total de moléculas o puntos re-
presentativos interesa saber cuantos tienen la 
componente según el eje X comprendida entre ux 
y ux + dux; es decir, cuántos puntos representati-
vos en la Figura 1 -2 se encuentran en la capa de 
espesor dux paralela al plano uy – uz y a una dis-
tancia ux de ese plano. Si llamamos a ese 

número y N al número total de moléculas, la frac-
ción del total que hay en esa capa es   

xudN

 

N

dN
xu  

 
Esta fracción dependerá, obviamente, de la velo-
cidad de las moléculas en la dirección X, es decir 

 

 x
u u

N

dN
x   

 
Pero, además, la fracción depende también del 
espesor de la capa que estamos considerando, esto 
es 

x
u du

N

dN
x   

 
Por lo tanto 

  xx
u duuf

N

dN
x   

 
con lo cual 

  xxu duufNdN
x
  (1 - 21)

 

Para justificar que la presión del gas en todas las 
direcciones es la misma, debemos asumir que 
 

  yy

u
duuf

N

dN
y   (1 - 22)

 
y que 

  zz

u
duuf

N

dN
z   (1 - 23)

      
Uno de los primeros problemas que se plan-

tearon fue calcular qué fracción de las moléculas 
con componentes X de velocidad comprendidas 
entre ux y ux + dux tienen componentes de velo-
cidad comprendidas entre uy y uy + duy. Maxwell 
supuso que si el número de moléculas en el ele-
mento de volumen es suficientemente grande4  el 

                                                      
4 Si el volumen es, por ejemplo, de 1 3,  puede considerar-
se elemental. Sin embargo aún en ese volumen el número de 
moléculas es de miles de millones. 
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número de moléculas que tendrán componentes 
comprendidas en ese intervalo será igual al núme-
ro de moléculas que tengan componentes com-
prendidas entre uy y uy + duy. 

Si llamamos al infinitésimo de se-

gundo orden que representa el número de molécu-
las que simultáneamente tienen componentes  X 
comprendidas entre u

yxuuNd 2

x y ux + dux; y componentes 
Y comprendidas entre  uy y uy + duy, la fracción 
del total de la N moléculas que tienen moléculas 
con esas características será 
 

x

yx

u

uu

dN

Nd 2

 

 
Pero, de acuerdo con la (1 - 22) 

  yy

u
duuf

N

dN
y   

 
igualando esta fracciones 

 

  yyuuu duufdNNd
xyx

2  (1 - 24)
 

Pero, por la (1 - 21)  

 
  xxu duuNfdN

x
  

 

de modo que 

 

    yxyxuu duduufuNfNd
yx
2  (1 - 25)

 
Geométricamente, es el número de 

puntos representativos en aquella región del espa-
cio de velocidad que es común a las dos franjas 
perpendiculares a los ejes u

yxuuNd 2

x y uy, respectivamen-
te. Las líneas de puntos de la Figura 1 - 2 indican 
una parte de ese volumen común. Tiene la forma 
de un paralelepípedo rectángulo que –  si dux es 
igual a duy, es de base cuadrada – se extiende 
desde - a + . 

Mediante el mismo razonamiento, el número 
de moléculas que tienen simultáneamente compo-
nentes X de la velocidad comprendidas entre ux y 
ux + dux; componentes Y comprendidas entre uy y 
uy + duy   y componentes Z comprendidas entre uz 
y uz + duz será: 

 
      zyxzyxuuu dududuufufuNfNd

zyx
3

(1 - 26)
 
Este es el número de puntos representativos en el 
elemento de volumen duxduyduz  de la Figura  1 - 
2, o sea el elemento de volumen común al prisma 
vertical y a la franja entre ux y ux + dux . 

El número de puntos representativos por uni-
dad de volumen se llama densidad de puntos en el 
espacio de velocidades, se indica mediante la letra 
griega  y estará dada por 
 

     zyx
zyx

uuu
ufufuNf

dududu

Nd
zyx 

3

 (1 - 27)

 
Como la distribución de velocidades no puede 
arrojar una dirección preferente, es decir, es isó-
tropa, la densidad de puntos tiene que tener el 
mismo valor para todos los elementos de volumen 
que estén a la misma distancia radial del origen de 
coordenadas. Esto significa que la densidad es la 
misma en todos los puntos del interior de una ca-
pa esférica con centro en el origen de coordena-
das. Consideremos ahora otro elemento de volu-
men, dV’,  próximo a dV, en el que la densidad es 
distinta. 

Siendo  función de las velocidades de las 
componentes en las direcciones X, Y y Z, pode-
mos escribir 
 

z
z

y
y

x
x

du
u

du
u

du
u

d 



































 (1 - 28)

 
d es diferencial exacta, pues su variación no de-
pende de la trayectoria que provoca su modifica-
ción. 

 Como f(ux) es, por hipótesis, función exclusi-
va de ux; f(uy)  y f(uz)  son independientes de ux, 
se tiene por la (1 - 27) 
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           zyx
xx

ufufuf
du

d
N

u 












 

 
                   zyx ufufu'Nf  

en la que 

   x
x

x uf
du

d
u'f   (1 - 29)

 

Mediante un razonamiento similar, encontra-
mos que 

 

     zxy
y

ufufu'Nf
u





 

y 

     yxz
z

ufufu'Nf
u





 

 
Consideremos ahora el caso especial en que 

las variaciones de dux; duy y duz sean tales que el 
segundo elemento de volumen (dV’) se halla en la 
misma capa esférica que el primero (dV). En este 
caso d = 0 y 

 

   

     
     

      0





zyxz

yzxy

xzyx

duufufu'Nf

duufufu'Nf

duufufu'Nf

 

y 

 
 

 
 

 
  0 z

z

z
y

y

y
x

x

x du
uf

u'f
du

uf

u'f
du

uf

u'f  
(1 - 30)

 
La (1 - 30) recibe el nombre de ecuación de 

condición y nos dice que si todas las moléculas 
están en la misma capa esférica concéntrica con el 
origen de coordenadas  de manera que la densidad 
de puntos representativos es la misma, es decir 
que d = 0, los diferenciales dux ; duy y duz no 
son independientes, si lo fueran, la única condi-
ción para que la ecuación pudiera satisfacerse 
siempre sería que el coeficiente de cada uno en la 
(1 - 30) fuese nulo. 

 29) 

Empleando el método de los multiplicadores 
indeterminados de Lagrange, podemos combinar 
la (1 - 29) con la (1 - 30) y así obtener una ecua-
ción que se cumpla para cualesquiera sean los va-
lores de dux ; duy y duz. Para ello multiplicare-
mos la ecuación (1  -30) por un coeficiente inde-
terminado  y la sumaremos a la (1  -

 

 
 

 
 

 
  0


































zz
z

z

yy
y

y

xx
x

x

duu
uf

u'f

duu
uf

u'f

duu
uf

u'f

 (1 - 31)

 
Asignaremos a  un valor tal que haga 
 

 
  0 x

x

x u
uf

u'f
 (1 - 32)

 
asignando tal valor, la (1 -  31) se reduce a 

 

 
 

 
  0





















 zz

z

z
yy

y

y duu
uf

u'f
duu

uf

u'f
 

(1 - 33)
dux , duy y duz  no pueden ser independientes 

pues implicaría que los coeficientes de  la (1  - 30) 
son todos nulos, pero dos variables sí pueden ser-
lo. En este caso, se anulan los coeficientes de cada 
una y 

 
  0 y

y

y u
uf

u'f
 (1 - 34)

 
 
  0 z

z

z u
uf

u'f
 (1 - 35)

 
Resulta así, que la (1 - 31) se  satisface para 

valores cualesquiera de ux , uy y uz  ya que los 
tres coeficientes son nulos. 

Recordando que 
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   x
x

x uf
du

d
u'f   

 
reemplazando en la (1 - 32) 

 

    0
1

 xx
xx

uuf
du

d

uf
 

y 

  
  xx

x

x duu
uf

ufd
  

 
cuya integración conduce a 

  


 ln
u

ufln x
x 2

2

 

 
en la que a la constante de integración la denota-
mos con ln . La ecuación anterior, en forma ex-
ponencial es 

  






 


2

2
x

x

u
expuf  

 
y haciendo  / 2 =  

 

   22
xx uexpuf   (1 - 36)

 

Dado que f(uy) y f(uz) obedecen a la misma ecua-
ción diferencial que f(ux)  tenemos 

   22
yy uexpuf   (1 - 37)

 
   22

zz uexpuf   (1 - 38)

 
Hemos encontrado la forma de la función f(ux); 
quedando por establecer el significado de las 
constantes  y . 
   Si reemplazamos f(ux), f(uy)  y f(uz) en la ecua-
ción (1  - 36), obtenemos para el número de pun-
tos representativos de un elemento de volumen 
dux duy duz del espacio de velocidades 
 

   zyxzyxuuu dududuuuuexpNNd
zyx

222233 

 
o sea 

 

  zyxuuu dududuuexpNNd
zyx

2233   (1 - 39)

 

y el número de puntos representativos por unidad 
de volumen 

 223

3

uexpN
dududu

Nd

zyx

uuu zyx   (1 - 40)

 

De acuerdo con la hipótesis inicial de una distri-
bución isótropa de las velocidades, la densidad es 
función exclusiva de la velocidad numérica u. En 
la Figura 1 - 3 se representa la densidad  en fun-
ción de la velocidad numérica u. Siendo u  0, la 
curva tendrá un valor máximo para u = 0 y dismi-
nuirá exponencialmente con u2. 
La expresión  
 

 223 uexpN   (1 - 41)
 
recibe el nombre de función de distribución de 
Maxwell. 

 
Figura 1 - 3. Curva de la función de distribución de 

Maxwell 
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Si se desea calcular el número de moléculas 
con velocidades cuyo módulo esté comprendido 
entre u y u + du, basta recordar que la densidad de 
puntos representativos es la misma en cualquier 
capa esférica delgada de radio u. 

La superficie esférica de radio u es 4u2 y si 
tiene un espesor du su volumen es 4udu. 

Siendo la densidad 
 

 223
24

uexpN
duu

dN u 


  (1 - 42)

 
resulta 

  duuuexpNdNu
2223 4  (1 - 43)

 
  La ecuación 
 

  2223 4 uuexpN
du

dNu   (1 - 44)

 
es la función de distribución de Maxwell de las 
velocidades numéricas. A diferencia de la función 
(1 - 41), no representa el número de puntos por 
unidad de volumen sino el número de puntos re-
presentativos por unidad de intervalo de módulos 
de velocidad du. 
 

dNu

du

u

 
Figura 1 - 4. Función de distribución de velocida-

des escalares  
  
En la Figura 1 - 4, se representa la función de 

distribución de velocidades escalares. Dado que 
en la ecuación (1 - 44) figura u2, para u = 0 la 

función vale cero. La curva alcanza un máximo 
para un cierto valor de u y para valores mayores 
la curva decrece debido a la influencia decreciente 
del factor exponencial. 

La región sombreada representa el número de 
moléculas con velocidades numéricas comprendi-
das entre u y u + du. 
 

 
Figura 1 - 5. Función de distribución de Maxwell 
para una sola componente de la velocidad 
   

El número de moléculas con componentes X 
de velocidad comprendidas en un entorno de ux se 
encuentra reemplazando la (1 - 41) en la ecuación 
 

  xxu duuNfdN
x
  (1 - 45)

 

Obteniéndose 

 

  xxu duuexpNdN
x

22  (1 - 46)

 
de donde 
 

 22
x

x

u uexpN
du

dN
x   (1 - 47)

 
El primer miembro de la (1 - 47) representa el 

número de moléculas por unidad de intervalo de 
velocidades en la dirección X.  Si se la representa 
en función de las velocidades en la dirección X, 
se obtiene una curva como la esquematizada en la 
Figura 1 - 5. La curva es simétrica y se extiende 
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desde uX  = - hasta + con un valor máximo pa-
ra ux = 0. La región sombreada representa el 
número de moléculas con velocidades compren-
didas entre ux y ux + dux 

El mismo tipo de curva que el de la Figura 1 - 
5 se obtiene para las componentes de la velocidad 
según los ejes Y y  Z. 

Trataremos ahora de determinar el valor de las 
constantes y . Para ello, utilizaremos el hecho 
de que la integral de dNu para todos los valores de 
u desde 0 hasta infinito es, precisamente, el núme-
ro total de moléculas N. 
 

 duuexpuNdNN u 



0

2222

0

4      (1 - 48) 

 
En este caso, el exponente de u en la integral 

definida es 2, por lo tanto, de acuerdo con la Ta-
bla 1 - 1, el valor de la integral definida es 

 







33 4

1

4

1

a
 

 

valor que reemplazado en la (1 - 48) permite cal-
cular , 
Por lo tanto, la función de distribución de las ve-
locidades numéricas puede expresarse completa-
mente en función de . 
 

 duuexpu
N

dNu
22234




  (1 - 50)

 
La velocidad media es 
 

 duuexpu
N

udN
u u 223

0

34





 


 (1 - 51)

 

3

3
3




  (1 - 49)

 

 

 

 n f(n) n f(n) 

 
0 

a

x

2

1
 

 
4 58

3

a

x
 

 
1 a2

1
 

 
5 3

1

a
 

 
2 34

1

a

x
 

 
6 716

15

a

x
 

 
3 

22
1

a
  

7 
4

3
a

 

Tabla 1 - 1     dxexnf axn 2

0





 
En este caso el exponente de u en la integral es 3, 
por lo tanto, de la tabla 1 - 1 se encuentra que la 
integral vale 
 

     42

1


 

 
De esta manera, la velocidad media es 




2
u  (1 - 52)

y 

   



21

u
 

 
La raíz cuadrada de la velocidad cuadrática 

media, en cambio es 

     
2

1
2

2








  N

dNu
u u  

                2

1

224

0

34













 


duuexpu  

 
En este caso, siendo 4 el exponente de u, a par-

tir de la Tabla 1 - 1, la integral vale 
 

        58

3



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Por lo tanto, la raíz cuadrada de la velocidad 
cuadrática media es 
 




1

2

32u  (1 - 53)

 

y 

2

1

2

3

u
  

 
Comparando las ecuaciones (1 - 53) y (1 - 52) 

se encuentra que 

 

08541
2

,
u

u
  (1 - 54)

 

Lo que justifica haber usado la velocidad media 
en algún razonamiento para simplificar los cálcu-
los. 

La velocidad más probable um es la corres-
pondiente al radio de la capa esférica en el espa-
cio de las velocidades que contiene el mayor 
número de moléculas. Es decir, hay más molécu-
las con velocidad um que con cualquier otra velo-
cidad. Para poder determinar um se requiere hallar 
el valor de u que hace máxima a la función de dis-
tribución de velocidades numéricas, anulando su 
primera derivada respecto de u  
 

  0
4 2223 











uexpu

N

du

d
 (1 - 55)

 
Recordando que si  n es par 
 

   nfdxaxexpxn 22 



 

 
y si n es impar 

  02 



dxaxexpxn  

 

se obtiene  




1
mu  

 
de donde  

mu

1
  (1 - 56)

 
Si bien la constante  se puede expresar en 

función de cualquiera de estas velocidades, con-
viene expresarla en función de magnitudes ma-
croscópicas determinables con mayor facilidad. 
En la sección 1 - 2.d, hemos encontrado que 
 

M

RT
u

32   (1 - 57)

 
lo que nos permite escribir 
 

kTRT

M

22


  (1 - 58)

 
Observamos que para una masa de un gas 

monoatómico que se comporta idealmente  es 
una constante que solo depende de la temperatura 
absoluta.  
 
 
 

Problema 5.1 
 
Calcular la raíz cuadrada de la velocidad 

cuadrática media, la velocidad promedio y la ve-
locidad más probable de una molécula de oxígeno 
a 300 K y a 1000 K. Comparar estos valores con 
los correspondientes al hidrógeno. 

 
Solución: 
 
Las velocidades cuadrática media, está dada 

por la ecuación 
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M

RT
u

32   

 
A 300 K 
 

12 2915
032

30031483 


 sm,
,

,
u  

 
A 1000 K 
 

12 9227
032

100031483 


 sm,
,

,
u  

 
La velocidad media está dada por 
 




2
u  

 
con  
 

RT

M

2
  

 
Con lo que 
 

M

RT
u




8
 

 
A 300 K 
 

1014
03214163

30031488 



 sm,
,,

,
u  

 
A 1000 K 
 

17225
03214163

100031488 



 sm,
,,

,
u  

 
La velocidad más probable está dada por 
 




1
mu  

 
Por lo tanto 
 

M

RT
um

2
  

 
A 300 K 
 

14912
032

30031482 


 sm,
,

,
um  

 
A 1000 K 
 

18022
032

100031482 

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Observamos que para diferentes gases a las 

mismas temperaturas, las diferencias de sus velo-
cidades se deben a sus diferentes masas molares. 
Por lo tanto 
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A partir de estas ecuaciones 
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De la misma manera 
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 2O4H mm uu   

 
 

A partir de la (1 - 58) y del valor de 
encontrado en la (1 - 49) se obtiene 
 

      
kT2

1 


  

 
La determinación experimental de las veloci-

dades de los gases fue encarada por Otto Stern en 
1921 quien calentaba un alambre de platino recu-
bierto por plata a temperaturas cercanas al punto 
de fusión de este metal donde comenzaba la eva-
poración del metal. El alambre coincidía con el 
eje de un cilindro provisto de ranuras a través de 
las cuales podían pasar los átomos de plata que 
incidían sobre una pantalla de latón concéntrica 
con el cilindro, sobre la que se condensaba una 
delgada banda de plata. El dispositivo estaba en-
cerrado por una campana de cristal en la que se 
había hecho el vacío para evitar el choque con las 
moléculas de los gases constituyentes del aire. Al 
hacer girar el cilindro a altas velocidades, la ban-
da de plata se desplazaba respecto de su ubicación 
en reposo. Midiendo ese desplazamiento, y cono-
cidos el diámetro del cilindro, su velocidad angu-
lar y la distancia desde la ranura hasta el blanco, 
Stern pudo determinar con bastante aproximación 
la velocidad de los átomos de plata a altas tempe-
raturas. Posteriormente Zartmann y Ko, y el mis-
mo Stern conjuntamente con Estermann y Simp-
son,  perfeccionaron los métodos de determina-
ción de velocidades moleculares para gases mo-
noatómicos a altas temperaturas (bajo comporta-
miento ideal) estableciendo una excelente concor-
dancia entre la teoría y los resultados experimen-
tales 

 
 
 
1 - 4. El principio de equipartición de la 

energía 
 
Consideremos un gas monoatómico en condi-

ciones de idealidad. La energía cinética de trasla-

ción de una molécula de ese gas asociada a la 
componente X de su velocidad vendrá dada por 
 

2

2

1
xuxE  (1 - 59)

 
donde  es la masa de la molécula. El valor medio 
del cuadrado de las componentes X de velocidad 
de las moléculas que tienen la distribución de 
Maxwell, es 
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Por lo tanto, la energía cinética media asociada 
con la componente X de sus velocidades viene 
dada por 
 

kTux 2

1

2

1 2 xE  (1 - 60)

 

y valores similares se obtienen para las energías 
cinéticas medias  asociadas con las componentes 
Y y Z de sus velocidades. Pero como hemos en-
contrado que para un mol de gas ideal se cumple 

 

   RT =  E
2

3
 (1 - 61)

 

Para una molécula será 
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R
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Siendo las direcciones X, Y y Z equivalentes, 

la energía cinética media de traslación de un gas 
monoatómico que se comporta idealmente es un 
tercio de la energía cinética media total. Cada va-
riable independiente que se requiere especificar 
para determinar la energía de una molécula se 
llama grado de libertad. Como la energía cinética  
de traslación de una molécula queda determinada 
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por las tres componentes de velocidad de su bari-
centro de masa, esa molécula tiene tres grados de 
libertad e inferimos que la energía cinética de 
traslación se divide por igual entre ellas. Por ello 
se habla de la equipartición de la energía, que es 
un “principio” en tanto que no se puede compro-
bar experimentalmente sino que se ratifica por sus 
consecuencias. Pero las moléculas no son puntos 
geométricos sino que tienen dimensiones finitas. 
Tienen, por lo tanto, momentos de inercia y 
energía cinética de rotación y de vibración. Si las 
moléculas tienen dos o más átomos, el número de 
grados de libertad aumenta. En resumen, las 
moléculas tienen varios “grados de libertad” de 
los cuales tres son debidos a su traslación, cual-
quiera sea la atomicidad de la molécula.  
 
 
 

1 - 5. Teoría clásica de las capacidades ca-
loríficas molares 

 
En esta sección trataremos de encontrar una 

justificación de los valores que tienen las capaci-
dades caloríficas molares a volumen y a presión 
constante para gases de la misma atomicidad bajo 
comportamiento ideal. 

De acuerdo con la teoría cinética de la propie-
dad macroscópica “energía interna” de un gas es 
el resultado de la suma de las energías de movi-
miento de las partículas que lo forman. 

Para un gas en condiciones de idealidad, la 
contribución de cada molécula a la energía del 
conjunto está dada por una expresión del tipo 
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donde f es el número de grados de libertad de la 
molécula. Para las  NA moléculas que integran un 
mol, será 
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La Termodinámica nos muestra que 
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luego, a partir de la hipótesis cinética 
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La relación de Mayer establece que 
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de aquí se deduce que 
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Además 
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De manera que, mientras la Termodinámica sólo 
nos predice valores de la diferencia o el cociente 
de las capacidades caloríficas molares, la teoría 
cinética – junto con el principio de equipartición – 
nos permiten establecer los valores individuales 
de estas magnitudes utilizando el número de gra-
dos de libertad. De las ecuaciones (1 - 63) y (1 - 
64) se establece que las capacidades caloríficas 
molares de los gases ideales son independientes 
de la temperatura. 
 

X

y Z

 
Figura 1 - 6. Molécula diatómica simétrica. 
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Supongamos que el gas que se comporta ide-
almente es monoatómico para el cual la energía  
sea totalmente energía cinética de traslación. Co-
mo en este caso hay sólo tres grados de libertad, f 
= 3. De aquí que 
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valores que coinciden notablemente con los resul-
tados experimentales. 

Si el gas que se comporta idealmente es di-
atómico, cobra importancia la rotación que puede 
experimentar la molécula alrededor del eje de 
unión. En la Figura 1 - 6 se representa una molé-
cula diatómica orientada según un sistema arbitra-
rio de ejes cartesianos. 

 Los momentos de inercia respecto de los ejes 
X e Y son mucho mayores que alrededor del eje Z, 
y si despreciamos este último, la molécula tiene 
dos grados de libertad de rotación y las dos canti-
dades que especifican la energía cinética de rota-
ción son los componentes de la velocidad angular 
alrededor de los ejes X e Y. Además, como la 
unión química entre los átomos no es perfecta-
mente rígida, los átomos pueden vibrar según la 
línea que los une. Esto introduciría dos grados de 
libertad vibracionales. Sin embargo, el efecto vi-
bracional, en moléculas diatómicas, es bastante 
menor que el rotacional alrededor del eje Z, y 
puede despreciarse. Contabilizando 5 grados de 
libertad   
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lo que coincide muy bien con los resultados expe-
rimentales para la mayoría de los gases diatómi-
cos (el cloro es una excepción notable) 

A medida que aumenta la complejidad de la 
molécula, los valores experimentales se van apar-
tando de las predicciones teóricas, tanto por los 
efectos rotacionales y vibracionales como por el 
hecho que para gases con más de un átomo las 
capacidades caloríficas molares varían notable-
mente la temperatura. Así, el H2 que a temperatu-
ra ambiente tiene un valor de  = 1,40, cuando 

está a 20 K este valor aumenta a 1,67. Es decir, se 
comporta como monoatómico, lo que indicaría 
que a temperaturas muy bajas las rotaciones y vi-
braciones de los átomos no influyen para nada en 
el valor de la capacidad calorífica molar. 

La teoría clásica resulta inadecuada para ex-
plicar sus diferencias con los resultados experi-
mentales en gases con más de un átomo, aún bajo 
condiciones ideales. En cambio, la Mecánica 
Cuántica permite su explicación. Según esta teor-
ía, todas las formas de energía están cuantificadas, 
es decir, la molécula no modifica su energía en 
forma continua sino que lo hace en cantidades de-
finidas o cuantos. Los cuantos de traslación son 
muy pequeños, los de rotación algo mayores y los 
de vibración mucho mayores. Aún a las tempera-
turas más  cercanas al cero absoluto en la que la 
sustancia sigue siendo gaseosa, todas sus molécu-
las tienen energía de traslación pero se encuentran 
en sus niveles cuánticos de vibración y de rota-
ción más bajos – esto justifica, por ejemplo que a 
3,5 K el H2 se comporte como monoatómico – A 
medida que aumenta la temperatura pueden ab-
sorber energía del medio ambiente para provocar 
una modificación en el nivel de su energía rota-
cional, y sólo a temperaturas moderadamente ele-
vadas pueden sufrir modificaciones en su nivel de 
energía vibracional. Esto explica por qué para la 
mayoría de los gases diatómicos a temperatura 
ambiente la  energía de vibración no afecta las 
capacidades caloríficas molares. A medida que se 
eleva la temperatura aumenta el número de molé-
culas que absorben cuantos de energía vibracional 
con lo que su contribución a la capacidad calorífi-
ca molar aumenta. Esto explica  por qué los valo-
res de Cv

M de los gases diatómicos aumentan con 
el aumento de temperatura tendiendo a un valor 
de 7 cal K-1 mol-1, tal como se muestra en la Tabla  
1 - 3. 
 
Gas 0 ºC 100 ºC 200 ºC 500 ºC 1200 ºC 2000 ºC
H2 4,87 4,93 5,05 5,16 5,67 6,29 
N2, 
O2 

4,99 5,05 5,15 5,47 6,13 6,3 

HCl 5,00 5,09 5,27 5,46 6,13 6,9 
Cl2 5,95 6,3 6,7 6,9 7,1 7,2 

Tabla 1 - 3. Capacidades caloríficas
-1 -1

 molares  a 
olumen constante en cal  ºC mol . v
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do que cada uno de ello contribuye 
on ½ de R. 

 
eales, desviaciones del com-

portamiento ideal 

esviacio-
nes

existir fuerzas de repulsión entre las 
mo

e atracción se 
hace igual a la fuerza de repulsión. 

Las moléculas poliatómicas pueden ser linea-
les o no lineales. Las lineales, al igual que las di-
atómicas, tienen dos tipos de rotación mientras 
que las no lineales pueden rotar alrededor de los 
tres ejes. Para una molécula poliatómica lineal de 
n átomos  hay 5 clases de movimientos debidos a 
traslación y rotación  y, por consiguiente, 3n - 5 
modos de vibración. Para las no lineales estos 
modos son 3n - 6. La capacidad calorífica molar a 
volumen constante máxima de una molécula po-
liatómica será la suma de los grados de libertad 
debido a los distintos tipos de movimientos posi-
bles recordan
c
 
 

1 - 6.  Gases r

 
Las leyes de los gases ideales fueron deduci-

das de la teoría cinética sobre la base de dos supo-
siciones importantes: que el volumen propio de 
las moléculas es despreciable frente al volumen 
total que ocupa la masa gaseosa y que las molécu-
las no se atraen ni se repelen por fuerzas gravita-
torias o electrostáticas (postulado del choque elás-
tico). Ninguna de estas dos suposiciones puede 
considerarse aplicable a los gases reales en todo el 
intervalo de temperaturas o presiones y, por lo 
tanto, por debajo de determinadas condiciones de 
presión o temperatura, éstos presentan d

 respecto del comportamiento ideal.  
Si las moléculas no se atrajeran entre sí, difí-

cilmente podría el gas condensarse. Una de las 
propiedades más notorias de los líquidos es su co-
hesión y esta es atribuida a la atracción molecular, 
tanto en el líquido como en el gas. Además de las 
fuerzas de atracción, se puede demostrar que tam-
bién deben 

léculas. 
Por otra parte, la misma teoría cinética toma 

en cuenta el tamaño de las moléculas al desarro-
llar el estudio de los diámetros de choque. Preci-
samente, el diámetro de choque es la distancia en-
tre moléculas a la cual la fuerza d

Para tomar en cuenta estos factores que apar-
tan a los gases del comportamiento ideal, es que 
introducen correcciones a la ecuación de estado 
del gas ideal.  Precisamente, la constante b de la 
ecuación de van der Waals  – llamada covolumen 
–  se debe a que las moléculas tienen volumen 
propio.  En dicha ecuación el término a/VM 2 – 
llamado presión interna –  es el factor de correc-
ción que toma en cuenta las interacciones entre 
las moléculas.  

 
 
 
1 - 7. Los métodos de la Termodinámica 

Estadística 
 
El ejemplo dado en la sección anterior nos 

muestra un intento de relacionar propiedades 
mecánicas de un conjunto de partículas (energía 
cinética, velocidad, masa, cantidad de movimien-
to, etc.) con propiedades termodinámicas ma-
croscópicas (por ejemplo, la temperatura). El de-
sarrollo de la Termodinámica durante la segunda 
mitad del siglo XIX llevó a muchos científicos, 
entre ellos a Rudolph Clausius, a tratar de encua-
drar los principios de la Termodinámica dentro de 
los principios de la Mecánica newtoniana. Pero 
todos los intentos chocaban con un inconveniente 
insalvable: desde el punto de vista de la Mecánica 
Clásica, las leyes del movimiento son, en princi-
pio, reversibles. Más aún, la Mecánica no objeta 
la reversibilidad temporal de ciertas transforma-
ciones. Por lo tanto no se podía encontrar una jus-
tificación teórica a fenómenos tan sencillos como 
el efecto Joule – Thomson (expansión adiabática 
estrangulada de un gas). Si todos los movimientos 
de las moléculas de un gas son reversibles, ¿por-
qué un fenómeno espontáneo como la expansión 
estrangulada de un gas hacia una presión menor 
(o hacia el vacío) es irreversible? 

Todos los intentos de derivar los principios de 
la Termodinámica a partir de los principios de la 
Mecánica han fracasado, solo se ha logrado una 
compatibilización parcial de ambas disciplinas 
para el caso de sistemas en equilibrio con el auxi-
lio de la Estadística y de dos principios adiciona-
les. 
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En teoría, si se conocieran simultáneamente 
las posiciones y velocidades de todas las partícu-
las de un sistema dado, se podría determinar su 
estado  en ese instante y aplicando las leyes de la 
Mecánica (Clásica y Cuántica) se podría estable-
cer su evolución posterior. Sin embargo, esto es 
imposible, tanto por el principio de incertidumbre 
como por la imposibilidad fáctica de establecer 
simultáneamente las coordenadas termodinámicas 
de la enorme cantidad de partículas existentes aún 
en la masa más pequeña de materia detectable con 
una balanza 

Dado lo insalvable de ese problema, para pre-
decir el comportamiento más probable de un con-
junto grande de partículas se recurre a métodos 
estadísticos.  

Los métodos que se emplean tratan esencial-
mente de encontrar la distribución de una cierta 
cantidad de energía entre un conjunto de N partí-
culas idénticas o entre N sistemas formados cada 
uno de ellos por conjunto de N partículas idénti-
cas. El primero de estos métodos estadísticos fue 
desarrollado por Ludwig Boltzmann a partir de 
los trabajos de John Clerk Maxwell sobre distri-
bución de velocidades moleculares de un gas ide-
al. El segundo, fue empleado por vez primera por 
Josiah Williard Gibbs en 1902 su libro Elementa-
ry Principles in Statistical Mechanics 

En 1866 Boltzmann, en un trabajo titulado "On 
the mechanical meaning of the second law of 
thermodynamics", había intentado “deducir” el Se-
gundo Principio de la Termodinámica a partir de 
los principios de la Mecánica. Sin embargo, al 
hacerse pública la famosa carta de Maxwell a Tait 
en la que analizaba la hipotética forma de violar el 
Segundo Principio — mediante lo que Lord Kelvin 
llamaría “el demonio de Maxwell”5— quedó muy 
impresionado con la conclusión de Maxwell según 
la cual el Segundo Principio es un enunciado me-
ramente estadístico. Entusiasmado con esa idea 
desarrolló un método estadístico para estimar la 
distribución de energías de un sistema formado por 
N moléculas de un gas ideal. Esas moléculas 
                                                      
5 Una restricción que impediría que las moléculas de un gas 
pasasen de un recinto a otro de temperatura menor pero 
permitía el pasaje inverso, con lo cual en lugar de unifor-
marse la temperatura de los recintos en contacto, uno se 
calentase y el otro se enfriase. 

tendrán, en general, distintas energías y por lo tan-
to estarán en distintos “estados”. Boltzmann pos-
tuló que el numero de moléculas en un estado dado 
es proporcional a exp(-i /kBT) donde i es la 
energía del estado i y kB es la constante de Boltz-
mann, que es la constante universal de los gases R 
dividida por el Número de Avogadro. La suma de 
los términos exp (-i /kBT) en todos los estados de 
energía se conoce como función de partición. Estas 
funciones de partición se utilizan para obtener los 
valores de las propiedades termodinámicas, por 
ejemplo, entropía, entalpía y energía libre, función 
de trabajo. Se pueden calcular funciones de parti-
ción para las distintas formas de energía de movi-
miento de átomos y moléculas. En la práctica la 
función de partición total de un sistema de molécu-
las se obtiene evaluando por separado las funcio-
nes de partición traslacional, rotacional, vibracio-
nal, electrónica y nuclear de las mismas para lo 
cual se deben disponer los datos necesarios acerca 
de las moléculas, en particular se requiere conocer 
la masa, los momentos de inercia, las frecuencias 
vibracionales y los niveles electrónicos de energía. 

El método de Boltzmann, si bien constituyó 
un avance en su época, tiene una restricción im-
portante: sólo es aplicable a sistemas en los cua-
les las partículas no interactúen entre sí, con lo 
que virtualmente sólo es aplicable a gases que se 
comporten idealmente.  No es aplicable a sistemas 
que no consistan en un gran número de constitu-
yentes idénticos con energías “propias”. En un 
sólido la interacción con las partículas vecinas es 
tan fuerte que es imposible dividir mentalmente la 
energía entre esas partículas. 

El método de Gibbs consiste en una aplica-
ción diferente de los mismos resultados matemá-
ticos del método de Boltzmann y es aplicable, en 
forma general, a la casi totalidad de los sistemas 
termodinámicos. Consiste en imaginar mental-
mente la existencia de un conjunto enormemente 
grande de N sistemas similares al sistema en estu-
dio el cual es el promedio estadístico de esos N 
sistemas. 
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1 - 8.  Conjuntos y postulados 
 
Las propiedades macroscópicas de los siste-

mas se suelen clasificar en propiedades “mecáni-
cas” y propiedades “no mecánicas”. Por propie-
dades “mecánicas” queremos significar, por 
ejemplo, presión, energía, volumen, número de 
moléculas, etc., todas las cuales pueden ser defi-
nidas en términos puramente mecánicos (cuánti-
cos o clásicos) sin introducir, por ejemplo, el con-
cepto de temperatura. Ejemplos de variables ter-
modinámicas “no mecánicas” son la temperatura, 
la entropía, la energía libre (de Gibbs o de 
Helmholtz), el potencial químico, etc. 

Consideremos una variable mecánica típica 
como la presión. Si quisiéramos calcular la presión 
de un sistema termodinámico a partir de considera-
ciones moleculares tendríamos que calcular la 
fuerza por unidad de área ejercida sobre las pare-
des del sistema teniendo en cuenta los cambios de 
estado del sistema con el tiempo. La fuerza en sí 
misma sería una función del tiempo. Por lo tanto, 
necesitaríamos conocer cual sería tiempo promedio 
en el que la fuerza ejercida sobre las paredes tiene 
un determinado valor. Para ello deberíamos tomar 
un período de tiempo lo suficientemente grande 
para alisar todas las fluctuaciones. Ese lapso deber-
ía ser lo suficientemente grande como para que el 
promedio temporal de la fuerza sea independiente 
del valor de la fuerza en el instante inicial 0. De-
bido al enorme número de partículas presentes en 
un sistema típico y al hecho que están interactuan-
do unas con otras, tal cálculo hipotético está, por 
supuesto, completamente fuera del alcance tanto en 
la Mecánica Cuántica como en la Clásica. El 
método del conjunto de sistemas de Gibbs obvia 
estas dificultades sobre la base de aceptar la vigen-
cia de dos postulados. La validez de esos postula-
dos radica  en la concordancia entre las conclusio-
nes que de ellos se deducen y los resultados expe-
rimentales. Hasta ahora no hay evidencia experi-
mental disponible que arroje dudas sobre la correc-
ción de los postulados de la Termodinámica Es-
tadística. 

Antes de establecer los postulados debemos 
introducir el concepto de un “ensamble” o “con-
junto” de sistemas. Un conjunto de sistemas es, 
simplemente, una colección (mental) de un gran 

número N de sistemas, cada uno construido para 
ser una réplica de un nivel termodinámico (ma-
croscópico) del sistema termodinámico real cuyas 
propiedades estamos investigando. Por  ejemplo, 
supongamos que el sistema de nuestro interés tie-
ne un volumen V, contiene N moléculas de un 
componente simple y está inmerso en un gran ba-
ño a la temperatura T. Los valores asignados N, V 
y T son suficientes para determinar el estado ter-
modinámico del sistema. En este caso el conjunto 
consistiría en N sistemas, todos los cuales están 
construidos para duplicar el estado termodinámi-
co (N, V, T) y el ambiente (sistema cerrado inmer-
so en un baño calorífico) del sistema original. Si 
bien desde el punto de vista termodinámico todos 
los sistemas del conjunto son idénticos, desde el 
nivel molecular no lo son. Esto no es de extrañar, 
de hecho, hay un número extremadamente grande 
de estados cuánticos (o clásicos) diferentes que 
pueden dar como promedio un estado termodiná-
mico dado. Para dar un ejemplo, si el sistema 
consiste en un miligramo de gas hidrógeno, en él 
se encuentran unas 3 × 1020 moléculas. Obvia-
mente tres números, por decir los valores de N, V 
y T son realmente inadecuados para especificar el 
estado molecular (o microscópico) detallado de 
un sistema que contiene tantas moléculas. 

Debemos notar que cuando usamos el térmico 
“estado cuántico” debe entenderse que nos refe-
rimos específicamente a estados energéticos (por 
ejemplo, autoestados de energía o estados esta-
cionarios). 

En un conjunto construido por replicación de 
un sistema termodinámico dado en un ambiente 
dado, y en cualquier instante del tiempo, están 
representados muchos estados cuánticos diferen-
tes de los distintos sistemas del conjunto. En esos 
estados cuánticos diferentes, la presión instantá-
nea calculada sería, en general, diferente. El “con-
junto promedio” de los valores de la presión es 
entonces el promedio de los valores instantáneos 
de las presiones, dando el mismo peso a cada sis-
tema del conjunto al calcular el promedio. Un 
conjunto promedio similar puede ser calculado 
para cualquier variable mecánica que pueda tener 
valores diferentes en los distintos sistemas del 
conjunto. 

Establecemos ahora el primer postulado:  
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El promedio temporal (para un tiempo lo 

suficientemente grande) de una variable 
mecánica M del sistema termodinámico real 
es igual al conjunto promedio de los valores 
de M, en el límite de N   siempre que los 
sistemas en el conjunto repliquen el estado 
termodinámico y el  ambiente del sistema 
real en estudio. 

  
En síntesis, este postulado — llamado a veces 

hipótesis ergódica — nos dice que podemos re-
emplazar un promedio temporal de un sistema re-
al por un promedio instantáneo de un gran núme-
ro de sistemas “representativos” del sistema real. 
El primer postulado necesita además alguna in-
formación sobre la probabilidad relativa de ocu-
rrencia de diferentes estados cuánticos en los sis-
temas del conjunto para poder computar realmen-
te el conjunto promedio. Esta información es su-
ministrada a través de un segundo postulado.  

  Notemos que el conjunto promedio de los 
valores de M en el límite de N   a que nos re-
ferimos más arriba debe ser independiente del 
tiempo. De otro modo, el sistema original que el 
conjunto “representa” no estaría en equilibrio.  

  En este capítulo, estableceremos los detalles 
para los tres entornos más importantes: 

 
(a) un sistema aislado (N, V y E, constantes, 

donde E es la energía del sistema); 
(b) un sistema cerrado isotérmico (N, V y T 

constantes) y 
(c) un sistema isotérmico abierto (N es varia-

ble mientras que , V  y T, donde es el 
potencial químico, son constantes)  

 
(En general escribimos N y para el número de 
partículas, pero se sobreentiende que si el sistema 
está formado por más de un componente debe re-
emplazarse N por  N1, N2... y  por 1, 2,  ...) 

En los tres casos anteriores, los conjuntos re-
presentativos se llaman microcanónico, canónico 
y gran canónico, respectivamente.  

  El segundo postulado afirma: 
 

 En un conjunto (N  ) representativo de 
un sistema termodinámicamente aislado, los 
sistemas del conjunto están distribuidos uni-
formemente, esto es, con igual probabilidad 
o frecuencia, sobre los estados cuánticos po-
sibles compatibles con los valores especifi-
cados de N, V y E del sistema real.  

 
En otras palabras, cada estado cuántico está 

representado por el mismo número de sistemas en 
el conjunto o, si se selecciona al azar un sistema 
del conjunto, la probabilidad que se lo encuentre 
en un estado cuántico particular es la misma para 
todos los estados cuánticos posibles. Una impli-
cación relacionada con este postulado, cuando se 
lo combina con el primer postulado, es que el sis-
tema simple aislado de interés real (que sirve co-
mo prototipo para los sistemas del conjunto) pasa, 
en un período largo de tiempo, igual cantidad de 
tiempo en cada uno de los estados cuánticos dis-
ponibles. Este segundo postulado se llama usual-
mente “principio de probabilidades iguales a 
priori”. 

El valor de E a que hace referencia el segundo 
postulado debe ser uno de los niveles de energía 
del sistema mecánico-cuántico definido por N y 
V. Dado que N es extremadamente grande, los ni-
veles de energía para tales sistemas deben estar 
tan próximos que prácticamente son continuos y 
más aún, cada uno de esos niveles tendrá una de-
generación extremadamente alta. En general, va-
mos a denotar con (N,V,E) el número de estados 
cuánticos asociados con el nivel de energía E de 
un sistema mecánico-cuántico definido por N y V. 
Así el “número de estado cuánticos posibles” que 
indica el segundo postulado es . 

Se podrá argumentar que desde el punto de 
vista operacional E no se puede conocer con pre-
cisión sino que hay cierta indeterminación E en 
el valor de E. Para todos los propósitos termo-
dinámicos, esta complicación es completamente 
irrelevante. Por eso, en aras de la simplicidad, la 
ignoraremos. 

A partir de los dos postulados anteriores se 
pueden derivar las propiedades esenciales de los 
conjuntos canónico y gran canónico. 
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1 -9. El factor de Boltzmann 

 
Presentaremos ahora una manera sencilla (y 

aproximada) de llegar al factor de Boltzmann so-
bre la base de la energía de un conjunto micro-
canónico. Como vimos en la sección anterior tal 
conjunto se caracteriza por estar formado por un 
elevado número N de sistemas idénticos aislados. 
En el sistema aislado real E, N y V son constantes. 
Cada uno de los sistemas del conjunto replica el 
estado termodinámico y el ambiente del sistema 
real en estudio. 

De acuerdo con el primer postulado, el pro-
medio temporal (para un tiempo lo suficientemen-
te grande) de la energía E del sistema termodiná-
mico real es igual al conjunto promedio de E. Es-
to significa que si E es la energía del sistema real, 
su valor será igual al promedio de las energías E1, 
E2 , ..., Ej ... de los sistemas que forman el con-
junto (siempre que el número de sistemas sea su-
ficientemente grande). Si n1, n2, n3,. . .,  nj,. . . 
son los números de sistemas que forman el con-
junto que tienen las respectivas energías E1, E2 , 
..., Ej ...   tendremos 
 

  Nij nnnnn 321  

y 

E
EnEnEnEnEn iijj 

 
NN

332211

 
A su vez, la energía Ei de cualquiera de los siste-
mas del conjunto microcanónico es el resultado 
de la suma de las energías de los átomos, molécu-
las o iones individuales que lo forman. La energía 
de cada una de estas partículas está cuantificada y 
los autovalores (discretos) de la misma se pueden 
calcular a partir de la Mecánica Cuántica. 

 Cada sistema del conjunto tiene uno de los 
valores de la energía. Para encontrar la distribu-
ción de la energía aceptamos que:  

 La probabilidad de encontrar un sistema con 
la energía Ei es Pi = ni/N. Esa probabilidad de-
pende de la energía Ei; por consiguiente,  

 
Pi = f(Ei) (1 - 66)
 

Asimismo la probabilidad de encontrar un sis-
tema con la energía Ej es   

 
Pj = f(Ej) (1 - 67)
 
Supongamos que escogemos dos sistemas del 

conjunto; la probabilidad Pij  de que un sistema 
tenga energía Ei y que el otro tenga energía Ej es 
el producto de las probabilidades individuales. 

 
Pij = Pi Pj = f(Ei) f(Ej) 

 

(1 - 68)
 
Supongamos que apareamos sistemas al azar 

para formar N/2 pares de sistemas. La probabili-
dad de que un par tenga energía Ei + Ej  es tam-
bién Pij y debe ser la misma función de la energía 
para la pareja que el Pij es del sistema individual; 
Pij diferirá, como máximo, en una constante mul-
tiplicativa B, ya que el número total de sistemas 
implicados es diferente. Por lo tanto 

 
Pij = B f(Ei + Ej) (1 - 69)
 
Combinando  esto con el resultado expresado 

por la ecuación (1 - 68)  obtenemos la ecuación 
funcional 

 
f(Ei)  f(Ej) = B f(Ei + Ej) (1 - 70)
 
La ecuación (1 - 70) se satisface si f(Ei) tiene 

la forma 
 
f(Ei)= B e-i (1 - 71)

 
En esta ecuación  es una constante positiva y 

el signo negativo del exponencial se escoge a fin 
de evitar una probabilidad infinita de encontrar 
sistemas con energía infinita. La constante  de-
bería ser la misma para todos los sistemas del 
conjunto, de otra manera no se satisfaría la rela-
ción funcional (1 - 70). Si bien los sistemas tienen 
energías diferentes, el hecho que se encuentren en 
equilibrio indica que están todos a la misma tem-
peratura. La temperatura es una propiedad “no 
mecánica” común a todos los sistemas. Como  es 
una propiedad mecánica común a todos los siste-
mas establecemos la siguiente correspondencia. 
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   ↔  1 / kB T (1 - 72)

 
kB recibe el nombre de constante de Boltzmann6.  

Notemos que en la (1 - 72) no hemos emplea-
do el signo igual. El signo que figura en la misma 
nos dice que hemos establecido una correspon-
dencia (arbitraria) entre dos propiedades de un 
sistema, una mecánica y otra “no mecánica” 

Finalmente, la probabilidad es  
 

Pi = B e-ikBT  (1 - 73)

 
La constante B se determina mediante la condi-
ción de que la suma de las probabilidades de to-
dos los estados posibles de energía es la unidad. 
 

∑Pi  = 1 (1 - 74)
 
Por lo tanto  
 

B∑ e-ikBT   = 1 (1 - 75)
      

La sumatoria de la (1  -75) se denomina fun-
ción de partición, o suma de estados y se repre-
senta por el símbolo Q. 
 

Q = ∑ e-ikBT  (1 - 76)
 
En consecuencia B = 1 /Q y 
 

Q

e
P

Tk/E

i

Bi

  (1 - 77)

 
Conociendo la probabilidad de encontrar al 

sistema con energía Ei se puede calcular la energ-
ía termodinámica U del sistema que es el prome-
dio de la energía del conjunto. 
 

N

En

EU i

ii
  

                                                      
6 El valor numérico de kB ( = R/NA) se puede obtener a par-
tir de la distribución de velocidades moleculares de un gas 
monoatómico ideal desarrollada por Maxwell 

 
como ni/N = Pi esto resulta 
 


i

ii EPU  (1 - 78)

 
Por el mismo razonamiento, cualquier propie-

dad Y(Ei) de un sistema que sea función de la 
energía tiene un promedio <Y> dado por 
 

<Y> = ∑Pi Y(Ei) (1 - 79)
 

El argumento supone que las probabilidades 
de elegir un sistema con energía Ei y otro con 
energía Ej son independientes. La independencia 
de las probabilidades implica que la distribución 
es aleatoria. 
 
 
 

 1  -6. Conjunto canónico 
 

 En un conjunto canónico, el sistema real — 
que no es aislado sino cerrado — tiene un volu-
men fijo V, un número fijo N de moléculas (que 
haremos N1, N2,.. .si el sistema es multicompo-
nente) y está inmerso en una gran fuente de calor 
a la temperatura T. La fuente de calor se supone 
“muy grande” para que sea consistente con el uso 
que haremos más adelante del límite N   . 
Nuestro primer objetivo es establecer el método 
necesario para calcular los valores medios de las 
variables mecánicas del sistema, tales como 
energía y presión. En vista del primer postulado, 
esto significa que necesitamos poder calcular el 
conjunto promedio de tales variables. Esto a su 
vez, se puede hacer si conocemos el valor de la 
variable particular en cuestión en un dado estado 
cuántico y la fracción del conjunto de sistemas 
que están en ese estado cuántico. Notemos que 
debido a que en este caso el sistema termodinámi-
co no está aislado sino que está en contacto con 
una fuente de calor, la energía del sistema puede 
fluctuar, por lo tanto, deberán ajustarse los valores 
de los estados cuánticos pertenecientes a los dis-
tintos niveles de energía Ei. 
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Dado que en un determinado estado cuántico 
las variables mecánicas tienen valores bien defi-
nidos (de hecho se puede usar esta propiedad co-
mo definición de “variable mecánica”), la tarea 
que queda es determinar la fracción de sistemas 
en el conjunto que tienen un estado cuántico dado 
(o la probabilidad de que un sistema del conjunto 
elegido arbitrariamente se encuentre en un estado 
cuántico determinado). Este es el problema que 
consideraremos ahora. 
 

Aislante térmico

Sistema con N  y V
 

Figura 1 – 7.  Conjunto canónico de N sistemas 
cada uno con N y V. 

 
Como hemos establecido que el sistema expe-

rimental se encuentra inmerso en un gran reservo-
rio de calor a la temperatura T, cada sistema del 
conjunto representativo del real debe encontrarse 
también en un gran reservorio de calor a la tempe-
ratura T. Específicamente contemplemos la si-
guiente disposición que satisface este requeri-
miento. Imaginemos N sistemas macroscópicos 
como los de nuestro conjunto cada uno de ellos 
con N y V (duplicando los valores del sistema ex-
perimental) agrupados juntos en un entramado 
(Figura 1 - 7). Las paredes entre los diferentes sis-
temas del conjunto son conductoras del calor pero 
impermeables a las partículas. Para establecer la 
temperatura T imaginamos que el grupo entero de 
sistemas (es decir, el conjunto) está inmerso en un 
gran reservorio de calor a la temperatura T. Des-
pués que se alcanza el equilibrio se coloca un ais-

lante térmico en las paredes exteriores del conjun-
to (representado esquemáticamente en la Figura 1 
- 7 por la doble línea) y el conjunto es sacado de 
la fuente térmica. Todo el conjunto es ahora un 
sistema aislado de volumen N V, de N N partículas 
y una energía total que simbolizaremos con Et (t 
= total). Observemos que cada sistema del con-
junto está inmerso en una gran fuente térmica a la 
temperatura T, como se requiere para que el con-
junto sea representativo del sistema termodinámi-
co original. De esta manera, los restantes N -1 sis-
temas del conjunto sirven como fuente térmica 
para cualquier sistema seleccionado. 

Como el conjunto en sí mismo es un sistema 
aislado podemos aplicar el segundo postulado a 
todo el conjunto. Así, el conjunto canónico com-
pleto mostrado en la Fig. 1 - 7, es estimado ahora 
como un sistema termodinámico caracterizado por 
las variables N V, N N y Et. Nos referiremos a este 
sistema como un “supersistema” a fin de evitar 
confundirlo con el sistema cerrado isotérmico ori-
ginal. El segundo postulado nos dice entonces que 
cada estado cuántico posible de este supersistema 
es igualmente probable y, por consiguiente, debe 
dársele igual peso en los cálculos de los valores 
promedio que nos interesen.  

Volvamos ahora a un sistema individual del 
conjunto canónico. Como sistema mecánico-
cuántico está caracterizado por N y V. Hagamos 
una lista de todos los valores de las energías  po-
sibles en orden creciente de autovalores de energ-
ía E1, E2, ....Ej, .... Aquí, por conveniencia, po-
nemos en la lista cada estado en forma separada, 
de modo que cuando ocurre degeneración algunos 
valores sucesivos Ej tendrán el mismo valor nu-
mérico. 

Como cada sistema en el conjunto canónico 
tiene los mismos N y V, todos los sistemas tienen 
el mismo conjunto de estados de energía, repre-
sentados por E1, E2, ...Ej ... Supongamos ahora 
que observamos simultáneamente los estados de 
energía de cada sistema en el conjunto y conta-
mos el número de sistemas encontrados en cada 
uno de los estados listados. Llamemos n1 al 
número de sistemas encontrados en el estado E1, 
..., nj en el estado Ej, etc. El conjunto de los 
números n1, n2, ...,nj.... es una “distribución”. Por 
supuesto, será posible observar muchas distribu-
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ciones, pero obviamente todas tienen que satisfa-
cer  las relaciones 

 
 

ia 

 

N 
j

jn  
(1 - 80)

 

 
j

tjj EEn  
(1 - 81)

      
Al disponer en un cierto orden a los sistemas 

individuales (de tamaño macroscópico) en el su-
persistema (conjunto canónico) los hemos “indi-
vidualizado”. Entonces, el estado energético de 
todo el supersistema puede ser completamente 
especificado si indicamos los estados de energía 
de cada uno de los sistemas que lo forman (por 
ejemplo, E1, E2, ...Ej ...).  

Para dar un ejemplo simple, supongamos que 
hemos formado el supersistema mediante cuatro 
sistemas A, B, C y D (N = 4) y que los estados 
posibles de energía para cada sistema sean E1, E2 
y E3. Entonces uno de los posibles estados de 
energía del supersistema podría ser: 
 
A      B       C       D 
E2     E3      E2      E1  

 
Por supuesto  que (por la ecuación 1 - 81) 
 
E1 + 2 E2 + E3 = Et   

 
Aquí n1 = 1, n2 = 2, n3 = 1. Realmente, hay en el 
supersistema 12 estados posibles consistentes con 
esta distribución. Tres de ellas son 
 
A      B       C       D 
E2    E2      E3      E1 
E2    E3      E2      E1 
E3    E2      E2      E1  
 
Pero hay cuatro conjuntos de este tipo, correspon-
dientes a las cuatro posibles asignaciones de E1 
(E1 en A, en B, en C y en D). En general el núme-
ro de estados del supersistema t (n) compatible 
con una dada distribución n1, n2, ...,nj.... está da-
do por la conocida fórmula combinator
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(1 - 82) 
 

Estamos intentando encontrar la probabilidad 
de observar un estado cuántico determinado (por 
ejemplo Ej) en un sistema elegido del conjunto 
canónico (o la fracción de sistemas de ese conjun-
to que tienen el estado Ej). Para una distribución 
particular n1, n2, ...,nj.... esta probabilidad o frac-
ción es, para el estado Ej  nj / N. Pero en general 
hay muchas distribuciones posibles para N, V, N y 
Ej. Lo que necesitamos es la probabilidad general, 
esto es un valor promedio de nj / N para esas dis-
tribuciones basado sobre la asignación de igual 
peso a cada estado del supersistema. La asigna-
ción de igual peso a los estados del supersistema 
implica inmediatamente que el peso asignado a 
cada distribución, al calcular el promedio sobre 
diferentes distribuciones, debe ser proporcional a 
t (n) para esa distribución. 

Consideremos ahora el ejemplo numérico an-
terior y supongamos además que hay sólo dos dis-
tribuciones que satisfacen la condición de la las 
ecuaciones (1 - 80) y (1 - 81), a saber 
 

n1 =1, n2 = 2, n3 = 1,  
    

     
12

121

121





!!!

!
nt  

 
n1 =2, n2 = 0, n3 = 2,  
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La probabilidad de observar E3 en la primera dis-
tribución es 3 /12 =    y  en la segunda distribu-
ción es 3/6 = , mientras que la probabilidad ge-
neral es  
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En general la probabilidad requerida para obser-
var un estado cuántico dado Ej en un sistema arbi-
trario del conjunto canónico es  
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donde nj (n) es el valor de nj  en la distribución n. 
La sumatoria es sobre todas las distribuciones que 
satisfacen las ecuaciones (1 - 80) y (1 - 81). Por 
supuesto, por definición, j Pj = 1. 

Un cálculo directo de la suma de la (1 - 82) 
cuando N es muy grande es imposible. Sin embar-
go al ser N muy grande, se puede demostrar7 que 
sólo el término máximo contribuye efectivamente  
a la suma. En consecuencia se puede tomar para 
 el término mayor en lugar de la suma, con lo 
que el problema se reduce a calcular el valor 
máximo de la función 
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Por comodidad operatoria, haremos los cálcu-

los utilizando ln t que por ser función monótona  
de t, tendrá sus máximos coincidentes con los 
de esta: 
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Dado que N es muy grande, podemos utilizar 

la aproximación de Stirling para el cálculo de fac-
toriales 

 
 1 - ! NNN lnln   

 
y  
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7 Esta demostración no  es inmediata. Su desarrollo puede 
verse en Rushbrooke, G.S., Introduction To Statistical Me-
chanics. Oxford Univ. Press (1960). Pág. 334 al 347 

y como 
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como la probabilidad Pj = nj/N podemos escribir 
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Desarrollando ln (NPj) y sabiendo que ∑j Pj = 1 
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Esta expresión vincula el número de estados del 
supersistema formado por  sistemas réplicas 
del sistema cerrado real con el estado cuántico 
más probable y de acuerdo con la (1 - 81) debe ser 
proporcional a la energía media del supersistema. 
Por lo tanto podemos escribir 

N
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Tendremos que postular una constante de propor-
cionalidad para transformar la (1 - 84) en una 
igualdad. Observamos que si bien los sistemas 
que forman el supersistema tienen distintos valo-
res de energía, se encuentran todos a la misma 
temperatura T. Siendo T una propiedad “no mecá-
nica” común a todos que se mantiene constante 
elegimos como constante de proporcionalidad a la 
propiedad mecánica dada por la (1 - 72) y 
 

  tt EPlnPnln  
j

jj- N  

           
Tk

E

B

t  

 

(1 - 85)

 
Haciendo tt ST/E   y reordenando 
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 nlnkS tBt        

 
El valor de la propiedad S del sistema se ob-

tiene dividiendo St/ N 
 

 nlnkS B   (1 - 86)

 
donde hemos reemplazado el número de estados 
del supersistema t (n) por el número de estados 
del sistema (n) 

La función S se llama entropía lógica o en-
tropía matemática del sistema en estudio. Tiene 
las mismas dimensiones que la entropía termo-
dinámica y los resultados experimentales mues-
tran total coincidencia entre los valores numéricos 
correspondientes a las variaciones de ambas en-
tropías. Debido a ello se las suele identificar bajo 
el nombre genérico de entropía.  

Mientras que la entropía termodinámica se de-
fine por dS = (q/T)rev, por lo que sólo se pueden 
establecer variaciones de esa función, la entropía 
lógica al definirse por la (1 - 86) permite estable-
cer valores absolutos de la misma. Tales valores 
se estiman hoy en día a partir de medidas espec-
troscópicas que reflejan los estados cuánticos de 
las partículas constituyentes de los sistemas. 

Otra manera de expresar la entropía lógica en 
función de la probabilidad de encontrar al sistema 
en un estado de energía Ei para el cual la probabi-
lidad es Pi, se obtiene combinando la (1 - 86) con 
la (1 - 85) para un solo sistema 
 

i

i

iB PlnPkS   (1 - 87)

 

1 -7. Funciones termodinámicas en térmi-
nos de la función de partición 

Al derivar la (1 - 76) respecto de la temperatu-
ra a volumen constante8 
 

                                                      
8 Si bien los valores Ei de las energías que se obtienen a 
partir de la ecuación de Schrödinger son independientes de 
la temperatura, pueden serlo del volumen  

 









i

E

i
BV

TBk/ieE
TkT

Q
2

1
 

 
de donde 
 

 









i

E

i
V

B
TBk/ieE

T

Q
Tk 2  (1 - 88)

 
Observamos que, de la ecuación (1 - 77) 
 

i

E
QPe TBk/i 

 

 
Por consiguiente 
 

 









i
ii

i
ii

V
B PEQQPE

T

Q
Tk 2  (1 - 89)

 
De acuerdo con la (1 - 78) la sumatoria de la 

(1 - 89) es la energía interna U. Encontramos en-
tonces que 
 

V

B

T

Q

Q

Tk
U 











2

 (1 - 90)

 
La (1 - 90) establece la relación entre la energ-

ía interna del sistema y la función de partición. 
Para encontrar la relación entre la entropía y 

la función de partición, tomamos logaritmos en la 
(1 - 76) 

 

Qln
Tk

E
Pln

B

i
i   

 
Reemplazando esta expresión en la ecuación (1 - 
87)   
 
























 



i i

iii
B

B

i B

i
iB

PQlnEP
Tk

k

Qln
Tk

E
PkS

1
 

 
como i Pi = 1  y i PiEi = U 
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Qlnk
T

U
S B  

 
Combinando este resultado con la (1 - 90) 
 

Qlnk
T

Q

Q

Tk
S B

V

B 









  

 





















 Qln
T

Qln
TkS

V
B  (1 - 91)

 
 
 

Problema 1.2. 
 
Dos sistemas son idénticos en todos sus as-

pectos excepto que en uno de ellos las moléculas 
son distinguibles y en el otro no lo son. Calcule la 
diferencia entre sus entropías molares.  

 
Solución 

 
La expresión de la entropía en términos de la 

función de partición es 
 





















 Qln
T

Qln
TkS

V
B  

 
para moléculas distinguibles 
 

ln Q = N ln q 
 
y 
 




















 qln
T

qln
TNkS

V
Bdis  

 
Para moléculas indistinguibles 
 

lnQ = N lnq – N ln N + N 
 
y 
 




















 1Nlnqln
T

qln
TNkS

V
Bindis  

 
Por lo tanto 
 

Sdis – Sindis = NkB(ln N + 1) 
 
Para 1 mol N = 6,022 × 1023 

 mol-1 y kB =1,3806 
× 10-23 J K-1

  de donde 
 

NkB=  8,3145 J K-1 mol-1 

 
Sdis – Sindis = 8,3145[ (ln 6,022  1023) – 1]  

                  = 446,9  J K-1 mol-1 

 
 
 

La capacidad calorífica a volumen constante 
de un sistema es 
 

V
V T

U
C 










  

 
Derivando la (1 -90) respecto de la temperatu-

ra a volumen constante 
 






























VV

BV T

Qln

T

Qln
TTkC 2

2

2

 

(1 - 92)

 
La función de trabajo está definida por A = U 

- TS luego, a partir de la (1 - 90) y la (1 - 91) 
 

QlnTk
T

Q

Q

Tk

T

Q

Q

Tk
A B

V

B

V

B 




















22

 

 
QlnTkA B  (1 - 93)

 
La expresión del Primer Principio para una 

transformación infinitesimal, reversible en la que 
no hay trabajo útil es 

 
dU = TdS – pdV 
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Si, además, la transformación es isotérmica 
 

p
V

S
T

V

U

TT





















 

 
y 

TT V

U

V

S
Tp 




















  

                

VT

Q

Q

Tk

V

Qln
k

VT

Q

Q

Tk
T B

T
B

B





























222

      

 

T
B V

Qln
Tkp 











  (1 - 94)

 
La función de estado entalpía está definida por 

H = U + pV. Por lo tanto, a partir de la (1 -90) y 
la (1 -94) 

 

T
B

V

B

V

Qln
TVk

T

Q

Q

Tk
H 






















2

 

 
O sea 

 
































TV

B V

Qln
V

T

Qln
TTkH  (1 - 

95)
 
La función de estado energía libre está defini-

da por G = H – TS. Por lo tanto, a partir de la (1 -
95) y la (1 -91) 

 























































Qln
T

Qln
TTk

V

Qln
V

T

Qln
TTkG

V
B

TV
B

 

 





















 Qln
V

Qln
VTkG

T
B  (1 - 96)

 

Las ecuaciones (1 - 90) a (1 - 96) vinculan las 
propiedades termodinámicas con la función de 
partición Q. Esta última está relacionada con los 
niveles energéticos del sistema. A su vez, los ni-
veles energéticos del sistema están relacionados 
con los niveles de energía de las partículas (áto-
mos, iones o moléculas) que forman el sistema. 
En consecuencia, si encontramos las expresiones 
que den la función de partición en función de las 
energías de las moléculas habremos encontrado el 
nexo entre las propiedades macroscópicas del sis-
tema y sus propiedades moleculares.  
 
 

Problema 1.3 
 
Utilizando la función de partición, establecer 

expresiones para S, A y G para un gas monoató-
mico en función de M, V y T. Calcúlense estas 
funciones para un  mol de argón a 1 atm y 298,15 
K  y a 1 atm y 1000 K. 

 
Solución: 
 





















 Qln
T

Qln
TkS

V
B  

 
Como para el gas ideal monoatómico 
 

    N  N ln N  -V
h

Tmk
 ln N Q  ln

/

B 





 


23

2

2
 

 
que se puede reordenar 
 

NNlnN
h

k
lnN

mlnNVlnNTlnNQln

B 






2

2

2

3
2

3

2

3

 

 
Por lo tanto 
 

T

N

T

Qln

V 2

3












 y 
2

3N

T

Qln
T

V












 

 
y 
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Nk

Nln
h

k
lnmlnVlnTlnNkS

B

B
B

2

3

1
2

2

3

2

3

2

3
2









 




 
Como se trata de 1 mol de argón N = NA ;  kBNA= 
R  y V=RT/p y m = M/NA 

 

2

3
1

2

2

3

2

3

2

3
2 


 A

B

A

Nln
h

k
ln

N

M
lnVlnTln

R

S  

 
2
52

2
3

2
3

2
3

2 



h

k
ln

N
M

ln
N
V

lnTln B

AA

 

 
Como la masa de una molécula de argón será 

el cociente entre la su masa molar (M) y el núme-
ro de Avogadro 
 

VlnTlnMln
hN

k
ln

R

S

A

B 



2

3

2

3

2

52

2

3
2  

 

  8670
10626100226

1038061141632

2

32

2

3
23423

23

2 ,
,,

,,
ln

h

k
ln B 





















 
 

70,86 + 2,5 = 73,36 
 

VlnTlnMln,
R

S


2

3

2

3
3673  

 
La función de trabajo A es 
 

QlnTkA B  
 

Como  
 





















 Qln
T

Qln
TkS

V
B  

 
es  
 

2

3N

k

S

V

Qln
T

k

S
Qln

BTB












  

 
y 
 

STNTk
N

k

S
TkA B

B
B 









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2
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BB Nk

S

TNk

A
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Siendo  
 





















 Qln
V

Qln
VTkG

T
B  

y 
 

V

N

V

Qln

T
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







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es  
 

G = kBNT – kBN ln Q = A + kBNT 
 

Para 1 mol de argón (M =39,948) a 298,15 K  
y 101325 Pa y siendo V=RT/p 

 

101325

152983148

15298
2

3
94839

2

3
3673

,,
ln

,ln,ln,
R

S





 

 
S = 83,738 × 8,314 J/K mol = 696,2 J/K mol 
 
Para 1 mol de argón a 298,15 y 1 atm, la fun-

ción de trabajo A 
 

2555

2
3

15298
2
3









 






   ,

R
S

T
R
A

8,314

83,738

 
 
A =- 2555 × 8,314 J/K mol = - 21,242 kJ/ K mol 
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mol

kJ
,

K,
Kmol

J
,

mol

J
RTAG

7618

15298314821242





 
Para un mol de argón a 1000 K y 1 atm 
 

101325

10003148
1000

2

3
94839

2

3
3673




,
lnln,ln,

R

S

 
 
    = 86,753  
 
S = 86,753 × 8,314 J/K mol = 721,26 J/K mol 
 

8935
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2

3
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2

3







 






   

,R

S
T

R
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A = - 8935 × 8,314 J/K mol = -74,285 kJ/K mol 
 

mol

kJ
,

K
Kmol

J
,

mol

J
RTAG

97265

1000314874285




 

 
 
 
 
    1 -9. Función de partición molecular 
 
    Supongamos que nuestro sistema en estudio 
está formado por un número N de partículas y que 
en un instante dado su energía sea Ei. Esta energía 
será la resultante de sumar las energías individua-
les de todas las partículas 1, 2, ..., N más la 
energía debida a la interacción entre ellas, que 
podemos denotar con W. De este modo podemos 
escribir 
 

Ei = 1  + 2 + ...+ N + W         (1 - 97)
 

Las interacciones entre las partículas podrán 
ser de cualquier intensidad e inclusive, como en el 
caso del gas ideal, nulas. Se puede demostrar que 
para un sistema de N partículas indistinguibles 

que no interaccionen entre sí, la relación entre la 
función de partición del  sistema y la función de 
partición de las partículas es 
 

Nq
!N

Q
1

  (1 - 98)

        
en la que la función de partición de las partículas 
q es 
 

 
i

Tk/ Bieq  (1 - 99)

 
En esta última sumatoria están incluidos todos los 
estados cuánticos de las partículas. Se la denomi-
na, en general, función de partición molecular. 
Para explicitar que puede haber gi estados cuánti-
cos degenerados, la (1 -99) se suele escribir 
 

 
i

Tk/
i

Biegq  (1 - 100)

 
Tomando logaritmos en la (1 - 98) 
 
ln Q = - ln N! + N ln q 

 
Aplicando la aproximación de Stirling 
 
ln N !  N ln N - N 
 
ln Q = N ln q  - N ln N + N     (1 - 101)

 
Esta es la relación que vincula a Q con q. Reem-
plazando ln Q por su equivalente (1 - 101) en las 
ecuaciones (1 - 90) a (1 - 96) se obtienen todas las 
propiedades termodinámicas macroscópicas de un 
sistema en función de la distribución de las energ-
ías de  las partículas que lo forman. 
 
 
 

1 - 10. Potencial químico de un componente 
en una mezcla gaseosa ideal 

 
Un caso sencillo de vinculación de una pro-

piedad macroscópica de un sistema con la función 
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de partición molecular lo constituye el potencial 
químico de un componente en una mezcla gaseosa 
ideal  

El potencial químico de un componente i en 
cualquier mezcla se define como 

 

N,T,pi
i n

G











  

 
Expresión en la que ni es el número de moles del 
componente i en la mezcla. Se puede demostrar 
que para gases ideales dGp,T = dAV,T. En conse-
cuencia, para una mezcla gaseosa ideal podemos 
escribir 
 

N,T,Vi
i n

A











  

 
El número de moles ni  está dado por la relación 
entre el número de moléculas del componente Ni  

y el número de Avogadro N0,  ni  = Ni/N0 . Luego 
 

N,T,Vi
i N

A
N 











 0  

 
Consideremos una mezcla gaseosa ideal for-

mada por NA moléculas del componente A y NB 
moléculas del componente B. En este caso, la 
función de partición Q del sistema de la (1 -98) 
deberá escribirse 
 

!N

q

!N

q
Q

B

N
B

A

N
A

BA

  

 
y 
 

ln Q = NA ln qA + NB ln qB – ln NA! – ln NB! 

B 

erivando respecto a NA a V, T y N constantes 
 

 
Aplicando la aproximación de Stirling, ln N !  N 
ln N – N 
 
ln Q= NAlnqA + NBlnqB - NAlnNA + NA  - NBlnNB + 
N
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o N0kB = R, la constante universal de los  
ases 

 

 
y com
g











A

A
A N

q
lnRT  (1 - 102)

a ideal con la 
nción de partición por molécula. 

 
función de partición de un gas 

onoatómico 
 

las 
energías de cada componente del movimiento 

                                                     

 
Esta ecuación vincula el potencial químico de un 
componente en una mezcla gaseos
fu
 
 

1 -11.  La 
m

En esta sección trataremos de explicitar la 
función de partición para un gas monoatómico. 
Este es el caso más sencillo debido a que, si des-
preciamos los efectos del campo gravitatorio, y de 
la interacción entre las partículas9, las moléculas 
monoatómicas poseen únicamente energía trasla-
cional, electrónica y nuclear. Siendo los núcleos 
altamente estables, la energía nuclear es despre-
ciable frente a la electrónica. La contribución de 
esta última a las propiedades del sistema es solo 
importante en las condiciones próximas a la ioni-
zación. De modo que si el gas se encuentra lejos 
de estas condiciones podemos considerar que los 
átomos del mismo solo poseen energía de trasla-
ción. Si llamamos t a la energía de traslación de 
un átomo podemos escribirla en función de 

 

 
9 Es decir, si el gas se comporta idealmente. 
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  =    +   +  

  expresarse co-
o  un producto de tres factores: 

 
q  = q q q       (1 - 103)

 

ner el 
tomo en esas condiciones están dados por 

 

t x y z 

 
Dado que estas  energías son aditivas, la función 
de partición traslacional qt puede
m

t x y z

Podemos considerar que cada átomo gaseoso 
en el recinto que lo contiene se comporta como 
una partícula en una caja. Para simplificar el ra-
zonamiento supondremos que el átomo se mueve 
únicamente en una dirección x pudiendo recorrer, 
en esa dirección, todo el ancho de la caja, que 
identificaremos con Lx. Tal como se demuestra al 
tratar el problema de la partícula en una caja, los 
distintos valores de energía que puede te
á

2

22

8 x
x mL

hn
      (n = 1, 2, 3, ... )       (1 - 104)

rdo con la ecuación (1 - 100), podemos escri-
ir 

 

(1 - 105)

 

tre dos niveles consecutivos mediante la 
 - 104) 

 

 
También hemos visto que a medida que au-

menta el tamaño de la caja el espaciamiento entre 
los niveles de energía se va achicando hasta que 
se hace imposible distinguirlos mediante los 
métodos de observación usuales. Por ello escoge-
remos un nuevo conjunto de niveles de energía, 
los separaremos en bandas de ancho d y consi-
deraremos que todos los gi niveles de energía 
comprendidos entre i y i + di tienen todos la  
misma energía i . Esto es, ese nivel de energía 
tiene una degeneración gi. Sobre esta base, y de 
acue
b

 
i

Tk/
ix

Biegq  

Para calcular gi debemos calcular el espacia-
miento en
(1

    
2

2

2

2
22

1 8
12

8
1

xx
nn mL

h
n

mL

h
nn    

 

Si n se muy grande, entonces 2n + 1  2n.  
De la (1 - 104) tenemos 
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h

L
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4
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2
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y 
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L
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
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

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Por lo tanto 
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8
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x
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 por el espacia-
m  los niveles n+1 - n 

 

El número de estados de energía degenerados gi 
que se encuentran en un intervalo de energía d se 
obtiene dividiendo el intervalo d

iento entre


















d
m

h

Ld
g

/

x

nn

21

1

2
 

 
Reemplazando el valor de g en la función de 

partición y cambiando la sumatoria por la integral 
par los valores de  entre 0 e  en la ecuación (1 -

05) 
 
1




 









0

21
2

de
m

h

L
q Tk/

/

x
x

B  (1 - 106)

kBTydy . 
Reemplazando este valor en la (1 - 106) 

 

 
Haciendo y2 = kBT resulta  d = 2

  



0

21 2

2
2

dyeTmk
h

L
q y/

B
x

x  

De la tabla de integrales se obtiene que 
 

 

21

0 2

12 /y dye 

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De aquí encontramos que 
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  212 /
B

x
x Tmk

h

L
q   

 
De manera análoga, si las dimensiones de la caja 
n las direcciones y y z son Ly y Lz 

 
e

  212 /
B

y
y Tmk

h

L
q        212 /

B
z

z Tmk
h

L
q   

 

ciones y como LxLyLz = V, 
l volumen de la caja 

 

De acuerdo con la (1 - 103) la función de par-
tición traslacional qt  será el producto de las fun-
ciones en las tres direc
e

V
h

Tmk
q

/

B
t

23

2

2






 

  (1 - 107)

 

ando en ella qt por su equivalente de la (1  
- 107) 

 Q = N ln qt  - N ln N + N     
 

Hemos visto que la (1 - 101) es la relación que 
vincula a Q con q. Podemos ahora explicitarla re-
emplaz

 
ln

    N  N ln N  -V
h

Tmk
 ln N Q  ln

/

B 





 


23

2

2
 

(1 - 108) 

e N 
mo

La energía interna vendrá dada por  
 

 
Las ecuaciones (1 - 90) a (1 - 96) vinculan las 

propiedades termodinámicas con la función de 
partición Q. De modo que combinando cualquiera 
de ellas con la (1 - 108) obtenemos los valores de 
las propiedades termodinámicas macroscópicas de 
un gas ideal monoatómico en función de las pro-
piedades moleculares del mismo. A modo de 
ejemplo, calculemos la energía interna d

léculas de gas ideal monoatómico. 

V
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Q

Q

Tk
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 (1 - 90)
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B T

Qln
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
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 2  

 
 respecto de la tempera-

ra a volumen constante 
 

Derivando la (1 - 108)
tu

T

N

T

Qln

V 2

3










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 (1 - 109)

 
 

 
y

NTkU B2

3
  

 

kB es la constante R 
 la energía interna molar es  

 

Si en particular, la cantidad de gas ideal es un 
mol, el número de moléculas es el número de 
Avogadro, cuyo producto por 
y

RTU M

2

3
  (1  - 110)

ico, para la 
nergía cinética media de dicho gas.   

 

         
Valor que coincide con el encontrado, mediante la 
teoría cinética del gas ideal monoatóm
e

RTE
2

3
  (1 - 19)

 
volumen constante 

el gas ideal monoatómico es 
 

La capacidad calorífica a 
d
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(1 - 92) 

 
 partir del resultado de la (1  - 109) 
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or lo tanto 

 
P
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Si en particular, la cantidad de gas ideal es un 
mol, el número de moléculas es el número de 

vogadro, cuyo producto por kB es la constante R 
y la capacidad calorífica molar es 
 

A

RC M
V 2
  (1 - 111)

 

3

Val
xperimentos. 

Derivando la (1 - 108) respecto del  volumen 
a temperatura constante 
 

or que coincide con el calculado a partir de la 
teoría cinética y con los e

VV T 
NQln





 

 (1  - 112)

Hemos visto que la presión viene dada por  
 

 

T
B V

Qln
Tkp 











  (1 - 94)

               
por lo tanto 
 

V
p     

 
Para un mol de gas ideal, el númer

NTkB

o de molé-
culas es el número de Avogadro y el volumen es 
el v M. De aquí se tiene 

3)
 
Que es la ecuación de estado del gas ideal. 

 

ponen el sistema sólo 
presentan movimiento vibracional, las energías 
permitidas  están dada

 

olumen molar V
 
pVM = RT       (1 -  11

 

 
1 -12.  Función de partición de vibración 

 
Si las partículas que com

s por 







  2

1
0h

donde es la frecuencia natural del oscilador. 
Usando este valor de la energía la función de par-
tición molecular de vibración toma la forma  
 

 





  

0

21 0 Tk/h/Tk/ BB eeq    

 
En esta sumatoria se incluyen todos los valores de 
 desde cero hasta  infinito. Haciendo 
 

ye Tk/h B  0  
 

  
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
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221

0

21 1 yyyyyq //  

 
Como (1 + y + y2+y3 + ...) = 1 / (1 – y) 
 

y

y
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/


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B

B
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e
q

0
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



 
  (1 - 114)

La relación h0/kB tiene las dimensiones de 
una temperatura y, como se trata de valores cons-
tantes para cada oscilador se la llama temperatura 
característica del oscilador, 



Bk

h 0  

 
La temperatura característica de una sustancia 

es del orden de los 300 K y la frecuencia de vibra-
ción suele ser del orden de 1012 s-1 

Expresada en términos de la temperatura ca-
racterística la (1 - 114) presenta la forma 
 

T/

T/

e

e
q 



 


1

2

 (1 -115)

 
          = 0, 1, 2, ... , 

 

Cuando la temperatura del oscilador es muy 
alta respecto de , es decir cuando T>>
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  0

2
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11 
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


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

 h

TkT
e

T
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e
q BT/

T/




(1 -116) 
 

A una temperatura lo suficientemente baja 
respecto de T, T << , cada oscilador se encuen-
tra en su estado fundamental y  
 

qe-/2T      (1 -117)
  

 
 
 

1 -13. Función de partición y capacidad ca-
lorífica de un sólido monoatómico. 
 

En un sólido monoatómico los átomos sólo 
pueden vibrar alrededor de su posición de equili-
brio. En estos sólidos, la función de partición 
puede expresarse como el producto de las funcio-
nes de partición de sus átomos constituyentes y un 
factor exponencial que incluye la energía de inter-
acción W entre los átomos.  
 

Q = e-W/NkBTq1q2q3 ...qN                

119)
 

aracterística. Tomando logaritmos en la 
(1 -119) 

 

(1 - 118)
 
Cada uno de los átomos del sólido tiene tres gra-
dos de libertad vibracionales. De modo que la 
función de partición de cada átomo podrá expre-
sarse como el producto de tres funciones de parti-
ción vibracionales. Siendo N el número de áto-
mos, Q contendrá un producto de 3N funciones de 
partición 
 

Q =   = e-W/NkBTq1q2q3 ... q3N     (1 - 

Como para cada función de partición habrá 
una frecuencia natural 0 para el sólido habrá 3N 
frecuencias naturales. Analizaremos primero qué 
ocurre con la función de partición total a tempera-
turas lo suficientemente altas respecto de la tem-
peratura c

N
B

(1 - 120) 

 

qln  qlnqlnqln
TNk

W
Qln 3321   

Como en este caso T >>de acuerdo con la 
(1 - 116)
 

Tlnln
T

qln  2
 (1  - 121)

  



  
Derivando la (1 - 121) respecto de la tempera-

tura a volumen constante 
 

TTT V 2 2




 

  (1 - 122)

 
La ecuación (1 - 90) nos da la relación entre la 

energía interna y la función de partición. Como 
cada átomo sólo tiene energía de vibración, 
u

qln  

 entre la energía interna y la función de par-
ción de cada átomo del cristal mediante la ecua-

ción 
 

1

podemos identificar esta energía con su energ-
ía interna. De modo que podemos expresar la re-
lación
ti

V
B T
Tku 



 

 
  (1 

qln  2 - 123)

 
Combinando esta ecuación con la (1 122
 

 - ) 

TkhTkku BBB  022
 (1 - 124)

 
En la  ecuación (1 - 120) Q es la función de 

partición de la energía total del sólido, el primer 
término del segundo miembro se debe a la contri-
bución que hacen las interacciones entre los áto-
mos a la energía total del sólido y cada uno de los 
siguientes términos involucran las funciones de 
partició

11

n de cada uno de los átomos. En conse-
uencia podemos escribir para la energía total del 

sólido 
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


 uWU
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que, de acuerdo con la (1 - 124) toma la forma 
 

  
 i

B
i

i
11

02
 

Para un sólido dado W es constante. Lo mis-
mo ocurre con las sumatorias de todas las energ-
ías del punto cero de todos los átomos. Luego, 
podemos englobar a los dos primeros términos del 


NN

TkhWU
33 1

 

egundo miembro bajo una constante U. El ter-
cer miembro es 3kBN
 

erivando la (1 - 125) respecto de la tempera-
tura a volumen constante 

 

s
 término del segundo T y 

U = U + 3 kBNT     (1 - 125)
 

D

NkC
T BV
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Para el caso en que el número de

U
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

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 átomos sea 
l número de Avogadro, tendremos la  capacidad 

calorífica molar a volumen constante 

table-
cid

 naturales tienen el mismo valor E. En este 
aso, la función de partición (1 - 98) toma la for-

ma 

xperimentales de capacidades calorí-
fica

istribución continua de frecuencias que van des-
de = 0 hasta  = m, la frecuencia vibraciona
máxima. A partir de esta suposición se encuentra
 

e

 
RC M

V 3  (1 - 126)

 
que concuerda perfectamente con la regla es

a en 1819 por Pierre Louis Dulong (1781 -
1838) y Alexis Thérèse Petit (1791 – 1820) 

La (1 - 126) es adecuada cuando la temperatu-
ra es lo suficientemente alta respecto de la tempe-
ratura característica. Sin embargo, a medida que 
la temperatura se acerca a la característica, el va-
lor de la capacidad calorífica molar es cada vez 
menor que 3R. Para poder explicar el los valores 
de la capacidad calorífica a temperaturas modera-
das o bajas, Einstein propuso que las  3N frecuen-
cias
c

 
NTNk/W qeQ B 3


  (1 - 127)

 

donde qtiene la forma dada por la ecuación (1 - 
114) para la cual la frecuencia natural es E. El 
modelo de Einstein concuerda bastante bien con 
los valores e

s a temperaturas intermedias y altas pero pre-
dice valores demasiados pequeños para tempera-
turas bajas. 

Petrus Debye propuso la existencia de una 
d

l 
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En esta ecuación 

u

(0) es el potencial que genera 
ada átomo en el estado fundamental. x = hkBT 

y u=hm/kBT. Sobre esta base, cuando la tempera-
tura  tiende a cero 
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(1 - 128)

D se llama temperatura de Debye. P
temperaturas la ecuación de Debye  

 
ara altas 

 

BBV Nk
u

u
NkC 3

11

3
43 












 cuando 

  
 

 
 partición rotacional  

 
La energía rota ional para una molécula lineal 

rígida viene dada por 
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1 -14. La función de
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con J = 0, 1, 2, 3, ...  En la que J es el número 
cuántico rotacional e I es el momento de inercia.    

Como la componente del momento angular en 
una dirección  puede tomar valores 0,  1,  2, ..., 

 J. Por consiguiente habrá 2J + 1 orientaciones 
del vector momento angular, esto es, h
degeneración gi = 2J + 1. La función de partición 
rota nal 
 

(1 - 129)

Se define temperatura rotacional cara
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
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(1 - 131)

 
A partir de esta ecuación y de la (1 - 92) se en-
cuentra 
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Se ha podido resolver la (1 -132) para diver-
sos casos. Cuando T>>r las moléculas lineales 
no simétricas, por ejemplo, las molécul

icas heteronucleares: 
as diató-

m
 

r
r

T
q   


(1 - 133)

 
Para moléculas diatómicas homonucleares en 

s mismas condiciones la
 

r2

 

r

1 - 15. La función de partición electrónica 
 

a la función de partición electrón
mos escribir 
 

T
q   (1 - 134)

 

Par ica pode-

  Tk/ Beiegq  
i

eie

    

,egeg Tk/
e

Tk/
e

BeBe   21
21  

(1 - 135)

 
Sacando factor común el primer término de 

sta sumatoria 
 
e

 








  Tk/

e

eTk/
ee

BeeBe e
g

g
egq 121

1

2
1 1  

 
Para la mayoría de los átomos y moléculas el 

salto cuántico de energía entre el primer y el se-
gundo estado electrónico es considerable. Por 
jemplo, para el átomo dee

d
 hidrógeno a 300 K es 

e 1,08936 × 10-18 J con lo que el exponente de  
es tan bajo que hac  que el segundo tér

aréntesis y los siguientes sean despreciables 
fren

a degeneración está vinculada al 
o l. El momento angular total 

ie ero cuántico total
o al momento 

e
mino del e

p
te a 1. De esta manera 

 
Tk/

ee
Beegq 1

1
  (1 - 136)

 
Para átomos, l

m mento angular tota
ne dado por el númv  J = L + 

S.  Los niveles degenerados debid
ngular total son a

 
ge

 = 2J + 1           (1 - 137)
 
Para moléculas la degeneración es 
 

ge = 2+ 1         (1  - 138)
 
donde es el número cuántico para el momento 
angular total de la molécula. Por ejemplo,  para el 
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átomo de flúor el símbolo del término para el es-
tado fundamental es 2P3/2. El subíndice representa 
el valor de J , esto es J = 3/2, de manera que ge = 
2 × 3/2  + 1 = 4 . Para moléculas, el número cuán-
tico magnético total resulta de sumar el número 
cuántico magnético orbital de la molécula () y el 
número cuántico total de espín (): . 
Para la inmensa mayoría de las moléculas que 

químico, se escoge una 

a valor cero a 

 internuclear. 
El mínimo de la curva, indicada con - De en el 
diagrama, corresponde a los dos átomos en unidos 
a la distancia de equilibrio R0 en sus estados de 
menor energía supuesto que la distancia entre 
ellos permanece fija. 

 

cumplen con la regla del octeto,  = 0, por lo que 
ge = 1. El oxígeno es una excepción, para estas 
moléculas  = 1 y  ge = 3. Las moléculas con 
número impar de electrones, como las de NO y 
NO2 tienen valores de   0. 
Cuando se  requiere usar la expresión (1 - 136) 
para el cálculo de las funciones de partición de las 
sustancias actuantes en una reacción química que 
alcanza el equilibrio 
energía de referencia para todas las especies invo-
lucradas en la reacción a la que se le asigna valor 
cero. Convencionalmente se le asign
la energía de una molécula aislada (es decir, en el 
estado gaseoso) a 0 K. 
En el diagrama de la Figura 1 - 8 se ilustran los 
niveles de energía para una molécula diatómica en 
función de la distancia

-D0

-De

h0  2



r

 
Figura 1 - 8. Energías electrónicas de una molécu-

 diatómica la
 

Si bien, microscópicamente, la dist
ternuclear se considera constante, los átomos vi-
ran alrededor de la posición de equilibrio y al 

oscilador armónico en el estado de 
enor energía es ½ h . Por consiguiente el ori-

gen  de la molécula está 
 h  por encima del valor mínimo. Para disociar 

ancia in-

b
vibrar alrededor de esa posición se comportan 
como un oscilador armónico de modo que aún en 
su estado fundamental, su energía no es nula. La 
energía del 
m 0

 de la energía vibracional
½ 0

esa molécula se requerirá el suministro externo de 
una energía igual a - De + ½ h0. Llamando D0 a 
esa energía de disociación tendremos  
  

-D0 = - De + ½ h0    (1 - 139)
 
   En general, una molécula puede tener más de un 
grado de libertad vibracional, por lo que conviene 
escribir la (1 -139) como  
 

00 2

1
  hDD

i
e  (1 - 140)

 
a energía del pri-

do electrónico de la molécula y D0 es la 
En esta expresión e1 = -De es l
mer esta
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energía requerida para q e en una molécula AxBy 
se verifique 
 

y    xA (g) + yB(g) 

a 0 K. Se han tabulado los valores de D0 para una 
gran variedad de sustancias. Calculando la fre-
cuencia natural de las mismas puede obtenerse el 
valor de De recurriendo al a (1 - 102). Si la molé-
cula es poliatómica y tiene varios movimientos 
vibracionales independientes, conviene combinar 
el producto de las funciones de partición electró-
nica y vibracional.  Para qqe se tiene, a partir de 
las ecuaciones  (1  - 115)  y  (1 - 136) 
 

u

AxB
 

Tk/
eT/

T/

i
e

Be

i

i

eg
e

e
qq 1

1

2

1






 









  

 
n i = h0i/kB.  

Siendo 
E esta expresión,  





 i

i
i

T/
T/

i
ee

2
2  

 
resulta 
 

 

 T/

i

Tk/h

e

Tk/
eT/

T/

e





i

B
i

e

Be

i

i
i

e

eg

eg
e

e
q









































1

1

2
1

1

1

1

1

2

 

         

i0

q

 T/

i

Tk/D
e

Beg 0
1

ie 


1
 (1 - 141)

 
 
 

Problema 1.4. 
 
Calcular las contribuciones a las funciones 

rmodinámicas U, H, S, A y G de la traslación, 
bración a 1 atm y 298,15 K para el 
= 3340 K r = 2,86 K  re = 109,5 

pm D0 = 15,637 × 10-19 J. Comparar con los valo-
res a 1000 K. 

 

te
rotación y vi
N2 . Datos:  ; 

Solución: 
 

V
B T

Qln  
TkU 



 

 2  

 
La función de partición vibracional es 

 

T/

T/

e

e
q 



 


1

2

 

 
Tom
 

ando logaritmos 

 T/eln
T

qln 
 


 1

2
 

 
or lo tanto P

 

T/

T/

V e

e

TTT

qln






















12 22  

 
La contribución de la vibración a la energía inter-
na de cada molécula será 
 

























 




 T/

T/

B
V

B e

e
k

T

qln
Tku

12
2  

J,

e

e
,

,/

,/

20

152983340

152983340
23

1
3340

2

3340
1038061



















 

10305672 
 

Para 1 mol de gas a 298,15 K 
 

 
Si la temperatura es de 1000 K 
 

mol/J,

,,NuU A

713884

10022610305672 2320



 
  

J,

e

e
,u

/ 10003340
23 3340
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1038061




 




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/

20

10003340
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12



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



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mol

J
,

,,NuU A

514904

100226475012 23



 

 

 
La contribución de la traslación a la energía 

interna de cada molécula se obtiene suponiendo 
que la molécula sólo tiene energía traslacional 
 

J,

e

e
,

/

/

20

10003340

10003340
23

10475012

1
3340

2

3340
1038061







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



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


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u

V

T
BT T

qln
Tku 











 2  

 
La función de partición traslacional de una 

olécula es m
 

V
h

Tmk
q

/ 23
2 B

t 2 





  

 
tomando logaritmos 
 

V
h

lnqt 





 22

TmkB  23
 

y 
 

ln

 

T
T

qln

V

t

2

3










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y 
 

Tku Bt 2

3
  

 
Para un mol a 298,15 K 
 

mol

J
,

,,RTNuU Att

23718

152983148
2

3

2

3




 

 
Para un mol a 1000 K 

         

mol

J
,RTNuU Att 1247110003148

2

3

2

3
  

 
La contribución de la rotación a la energía in-

rna de cada molécula se obtiene suponiendo que 
la m a rotacional 

La función de partición rotacional de la molé-
cula es 
 

te
olécula sólo tiene energí

r
r 2

T
q   

tomando logaritmos 
 

 

rr lnTlnqln  2  
 
de donde 
 

TT

qln r 1


 

V
 

 




Tk
T

qln
Tku B

r
Br 



  2  

 

V 
 

ara un mol a 298,15 K P

mol

J
,,,RTNuU Arr 72481152983148   

 
Para un mol a 1000 K 

 

mol

J
,RTNuU Arr 831410003148   

 
La contribución de la vibración a la entalpía 

de cada molécula se obtiene suponiendo que la 
molécula sólo tiene energía vibracional. Más arri-
ba hemos visto que 

 

T/

T/

V e

e

TTT
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
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La contribución a la entalpía de la energía de 

vibración de una molécula será 
 







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
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En el movimiento vibratorio arm nico, el va-

lor medio del volumen permanece constante. 
Luego 

ó
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ara un mol a 298,15 K 
 

 
P

mol

J
,UNuH A 713884   

 
Para un mol a 1000 K 
 

mol

J
,UNuH A 514904   

 
La contribución de la traslación a la entalpía 

de cada molécula se obtiene suponiendo que la 
molécula sólo tiene energía traslacional 
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molécula es 
 

La función de partició

V
h

Tmk
q B

t 2

2






 

  
/ 23

 
tomando logaritmos 
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Para un mol a 298,15 K 
 

mol

J
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,,,NhH Att 152981002261038061
2

2323  

 

Para un mol a 1000  
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K
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NhH Att
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
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La contribución de la rotación a la entalpía de 
ada molécula se obtiene suponiendo que la 

molécula sólo tiene energía rotacional 
La función de partición rotacional de la molé-

 

c

cula 
 

r
r 2

T
q   

 
tomando logaritmos 
 

rr lnTlnq ln  2  
 
de donde 
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TT
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Lue

Para un mol a 298,15 K 
 

go, encontramos que Hr = Ur. Por lo tanto: 
 

mol

J
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ara un mol a 1000 K P
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J
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La energía libre se expresa por 
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Si suponemos que la molécula tiene única-

mente energía de vibración, su energía libre será 
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Tomando logaritmos 
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Por lo tanto 
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La contribución de la vibración a la energía 

libr
 
e de cada molécula será 
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Para una molécula a 1000 K 
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La contribución de la traslación a la energía 
libre de cada molécula se obtiene suponiendo que 

olécula sólo tiene energía traslacional 
Si suponemos que la molécula tiene única-

ente energía de traslación, su energía libre será 
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La función de partición traslacional de una 
molécula es 
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tomando logaritmos 
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Para 1 mol a 298,15 K y 1 atm, V= RT/p   y 

endo M = 28,0134 es m = M/NA = 4,652 ×10-23 si
gramos 
 

J,

p

RT

h

Tmk
lnRTNgG B

Att

8192949

2

2

3
1 2

















 


 

 
Para 1 mol a 1000 K   y 1 atm
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  1 -16. Orto y para - hidrógeno  
 
   La función de onda total, de la molécula de 
hidrógeno es el producto de las funciones de onda 
para todas las formas de movimiento de la molé-
cula. Por lo que  
 

nuclvibrotel   (1 - 142)

 
En esta expresión, el  es la función de onda 

electrónica, rot  es la función de onda rotacional, 

vib  es la función de onda vibracional y nucl  es 

la función de onda del espín nuclear. El Principio 
de exclusión de Pauli requiere que la función de 
onda sea antisimétrica para el intercambio de dos 
partículas idénticas cualesquiera. Esto es, si se 
intercambian los protones entre los dos átomos la 
función total debe cambiar de signo. Las funcio-
nes el y vib  son simétricas respecto del inter-

cambio de los núcleos. En consecuencia, el pro-
ducto de las funciones rot nucl debe ser anti-

simétrico. Esta condición la cumplen dos tipos 
diferentes de hidrógeno: el orto-hidrógeno (o-H2) 
— para el cual la función de onda rotacional es 
simétrica10 y la función de espín nuclear es anti-
simétrica — y el para-hidrógeno (p-H2) — para 
el cual la  función de onda rotacional es antisimé-
trica11 y la función de espín nuclear es simétrica. 

El número cuántico de espín nuclear para el 
rotónp

n
 es ½. Como en la molécula hay dos proto-

es, según la combinación de las funciones de 
espín nuclear, la función resultante puede surgir 
de la suma o de la resta de esos números de espín. 
En el caso de la suma, el valor 1 de a 
lugar a 3 valores distintos del número cuántico 
para el m

 l misma da 

omento angular nuclear (- 1, 0 y 1). En 
el caso de la resta ese valor es uno solo. De aquí 
se deduce que, en ausencia de cualquier otra in-
fluencia, cuando los átomos de hidrógeno se 
combinan dan o-H2 y p-H2  en una relación de 3 a 
1, ya que hay 3 funciones de onda para el momen-
to magnético nuclear simétricas y una asimétrica. 
Efectivamente, esta  relación de 3 a 1 se observa 
experimentalmente a altas temperaturas. 

La función de partición rotacional para el  p-
H2 es 
 

      T/JJ

parJ
r

reJparaq 


  112  

(1 - 143)

      T/JJ

imparJ
r

reJortoq 


  1123  

(1 – 144)
                                                      
10  Esto se da cuando el número cuántico rotacional J es par 
11 Esto se da cuando el número cuántico rotacional J es im-
par 
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Para el o-H2 a 0 K , J = 1 de modo que 2J + 1 

= 3, habrá pues tres estados rotacionales para cada 
estado nuclear. Como hay tres valores para el 
momento magnético nuclear total son posibles 9 
combinaciones diferentes, esto es hay 9 estados 
cuánticos diferentes. De no mediar influencias 
exteriores ¾ de la cantidad total de moléculas de 
H2 tienen la configuración de o-H2 y sus 9 esta-
dos cuánticos tienen una distribución uniforme. 
En cambio, para el p-H2, a 0 K, J = 0 y 2J
Hay un solo estado rotacional y un solo 

 en sus 9 estados cuánticos diferentes y 
4 de p-H2. Entonces la entropía de ese cristal de 

hidrógeno no será cero, ya que debe considerarse 
que hay una entropía residual, la entropía de mez-
la. La termodinámica suministra una relación 

 mezcla. Esa ex-
resión es  

 

(1 - 145)

al de los gases, 
i el número de moles del componente i en la 

mezcla y i su fracción molar. 

Si consideramos un mol de H2 normal en el 0 
K, la fracción molar de cada estado cuántico de o-
H2 será 
 

  + 1 = 1. 
estado de 

espín nuclear, de manera que solo hay un único 
estado cuántico disponible para la molécula de p-
H2. Por lo tanto, en el 0 K, aún teniendo H2 nor-
mal, formando un cristal perfecto, el mismo no se 
puede considerar una “sustancia pura” sino una 
mezcla de ¾ partes de o-H2 distribuido unifor-

ementem
1/

c
para el cálculo de  la entropía de
p

  iimezcla lnnRS  

 
En la que R es la constante univers
n

mol
12

1

9

1

4

3
  

 
La fracción molar del p- H2 será 
 

mol
4

1
 

 
Luego, la entropía de mezcla será 
 

Kmol

J
,

R,lnlnRSmezcla 212
1311





 

3818

12444




 

Como el espín nuclear de cada átomo puede 
orientarse de 2 maneras diferentes esto provee una 
entropía de mezcla de R ln 2 por cada mol de 
núcleo, es decir, 2 R ln 2 por mol de moléculas. 
Como esta contribución a la entropía persiste cua-
lesquiera sean los cambios, no se toma como par-
te de la entropía residual sino que se la debe restar 
a la entropía de mezcla calculada anteriormente. 
Con lo que la entropía residual del hidrógeno 
normal en el cero absoluto es 18,38 - 2 R ln 2 = 
6,8 J/mol K. El valor experimental es 6,2 J/mol K 
lo que muestra buena concordancia con los valo-
res calculados. 
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Profesor: Dr. Miguel Katz  

Problemas propuestos: 
 
 

1. 1. Calcular la proporción de moléculas en 
sus estados vibracionales fundamental, pri-
mer excitado y segundo excitado a 25ºC. El 
número de onda vibracional es 214,5 cm-1.            
R: p

1. 7. La distancia internuclear en el N2 es 
0,1095 Determine la función de partición ro-
tacional molecular qr para el N2 a 300 K. 

 

    

1. 8. La molécula de CO tiene un momento de 
inercia de 1,45 × 10-46 kg m2 y su frecuencia 
vibracional es 6,50 × 1013 s-1. Calcular las 
contribuciones traslacional, rotacional y vi-
bracional a la entropía molar del CO a 25 ºC 
y presión de 1 atm. 

0= 0,645   p1= 0,229   p2= 0,081 
 

1. 2. Calcular la diferencia de energías entre 
el estado basal y el primer estado excitado de 
un electrón que interactúa con dos átomos si-
tuados a una distancia promedio de   1,43 × 
10-3 m. Suponga que la trayectoria del 
electrón es rectilínea.                me = 0,9109 × 
10-31 kg.   

 
 
 
 
 
 

    
1. 3. Calcular la función de partición trasla-
cional a 25 ºC de una molécula de H2 ence-
rrada en un recipiente de 100 cm3. mH2= 
3.346 × 10-27 kg.  R:  q = 2,77 × 1026 

 
1. 4. La entropía molar de un gas monoatómi-
co ideal puede obtenerse mediante la ecua-
ción de Sackur – Tetrode  

 

        
 
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Siendo m la masa de un átomo. Calcular la 
entropía molar del argón a 25 ºC y 1 bar  
(m = 39,95 uma) 

 
1. 5. La separación internuclear en la molécu-
la de hidrógeno es 0,074 nm. Calcular la fun-
ción de partición rotacional molecular a 300 
K.     R:  qr = 1,707 

 
1. 6. Obtenga una expresión para la presión p 
en términos de la función de partición mole-
cular q para a) moléculas diferenciables  y b) 
para moléculas no diferenciables. Exprese los 
resultados en términos del número de moles 
de sustancia. 
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