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Capitulo 1

Ecuaciones de Estado

Las ecuaciones de estado modelan el comportamiento de una sustancia y se pueden representar de

la siguiente manera:
fp,V.T)=0
donde:
= p es la presién.
= V es el volumen.

= T es la temperatura.

1.1. Ecuacion de estado térmica

Partiendo de la ley de gas ideal:

_ nRT
P="y
la cual podemos expresar de la siguiente forma:
pV =nRT

la cual es conocida como ecuaciéon de Clapeyron-Mendeleiev. Donde:

m masa de la sustancia
n—=-— =
M masa molar

1.2. Ecuacién de estado calorica

La ecuacién de estado caldrica se expresa de la siguiente forma:
U=Uy+ C,(T —Tp)
esta ecuacion se demostrara mas adelante.
= U es la energfa interna.

= (), es la capacidad calorifica a V' = cte.

(1.1)

(1.2)

(1.3)



CAPITULO 1. ECUACIONES DE ESTADO

Procesos Termodinamicos
= Isotérmico (T = cte).
= Isobérico (p = cte).
= Isocérico (V = cte).

» Politrépico (C = cte).

(L Q
= Adiabético <C =5 = O).

1.3. Proceso Isotérmico (T=cte)

P

1.4. Proceso Isobéarico (p=cte)

Partiendo
Mendeleiev, como T = cte entonces nRT = ¢;

pV =nRT =¢
De modo que:
pV=c—p="<

donde ¢; = nRT.

Partiendo
Mendeleiev, como p = cte entonces:

pV =nRT =V = —
R
donde ¥ = cte = ¢, entonces:

v=""1 T =V = £(T)
p
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1.5. Proceso Isocdrico

P
Partiendo de la ecuacién de Clapeyron-
Mendeleiev, como V' = cte entonces:
Pl . RT
! : pV:nRT—>p:LV
Isocora :
donde @ = cte = c3, entonces:
P : v
[\ REEREEEE
: nRT
: T
Ty T;



Capitulo 2

Energia interna

Vamos a definir la funcién de estado llamada energia interna la cual va a depender de la temperatura
y el volumen(para un sistema cerrado):

U=U(T,V) (2.1)

Para un sistema abierto la energia interna dependerd también de N la cual significa el niimero de

componentes del sistema:
U=U(T,V,N) (2.2)

Calculamos la evolucion energetica del sistema hallando la diferencial de U:

oU oU
dU = a(T)dT + B(V)dV (2.4)
Observacién:
T v
/wz/amw+ B(V)dV (2.5)
To Vo

2.1. Trabajo calorifico elemental

Tenemos que el trabajo calorifico puede ser expresado como:

14

i=1
oW = Aiday + -+ - + Ayday (2.7)

donde:

= a; es la i-ésima coordenada generalizada.



CAPITULO 2. ENERGIA INTERNA

= A, es la i-ésima fuerza generalizada.

= / son los grados de libertad

Otra forma de expresarlo es:
W =F -dr = pdV

Expresado en su forma integral:

v
W=/5W=/ pdV
Vo

(2.8)

(2.9)




Capitulo 3

Primera ley de la termodinamica

Conservacién de la energia calorifica:

Q=Us— U +W
6Q = dU + 6W

Si 6W = pdV, entonces:
0Q = dU + pdV

la cual es la forma diferencial de la Primera ley de la termodindmica.

ou ou
0= (ar), 7+ (o), 2]

donde por la Ley de Joule se cumple para el gas ideal que:
ou
Z) =—o
( 3‘/) T

3.1. Funciones termodinamicas

Funcién de proceso: Dependen solo del camino recorrido. (Trabajo, calor,etc)

Viee = / dV
1—2

Funcién de estado: Dependen del estado inicial y final. (Entropia, Entalpia,etc)

2
/ dM:/dM:H2—/~L1:/~L(2)—M(1)
(1-2) 1

3.2. Aplicacion de la primera ley de la Termodinamica

Primera definicién de las capacidades calorificas:

_ @

C_dT

8

(3.8)
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SiV = cte:
C, = [Cly (3.9)
Si p = cte:
Cp=1Cp (3.10)
1. Para C' = (), donde el volumen es constante y dV = O:
SiU=U(T,V):
ou ou
0Q = (aT)vdTJr <8V)TdV+pdV (3.11)
ou ou
== T — 12
0Q (BT)Vd +{<8V)T+p} av (3.12)

Si C = C,, donde el volumen es constante. Sabemos que la capacidad calorifica esta definida
de forma general como:
dQ

Y para el volumen constante reemplazamos (3.12) en (3.13):
(gg) T’ + [(gg) +p} av
— v T
Cy = T (3.14)
v

ou\ dT oUu av

o= (or), (), 7] & )

0

ouN dT oUu

= (5r), = (5r), o

2. Calcular U si se tiene C, donde dV = 0: Si obtenemos la derivada total de la energia interna
donde U = U(T, V), obtenemos:

ou ou
w- (2 e () w aam

Como el volumen es constante, entonces dV = 0, quedandonos asi:

oU
dU = (8T) § T (3.18)

Pero sabemos que la capacidad calorifica a volumen constante esta definida como:

oU
C, = (0T> § dr (3.19)



CAPITULO 3. PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

Reemplazamos e integramos:

dU = C,dT
U T
/ dU = C,dT
Uo To
T
U-Uy= C,dT

To

T
U:Uo+/ CydT

To

3. Calcular C' = C,, donde la presién es constante y dp = 0:
SiU=U(T,V):

6Q = (aU) dT + <8U) dV + pdV
174 T

oT aVv

oU oU
Q= (aT)Vd“ [(av)ﬁ4 v

Si C), esta definido como:
0Q
Cp - |::|
drj,

Reemplazamos (3.21) en (3.22):

Cp=

(or), 7+ (), 2]

dr

C. = 81 + a£ + ﬂ
v=W\ar), " [\av), " P|ar

. ou
SiC, = <<9T>V

e=a|(7v), 7 Z;ﬂ

Si consideramos al volumen como una funcién que depende de T'y p:

V =V(T,p)

oV av
() (),
or ), op )

hallamos su diferencial total:

|

10

(3.20)

(3.21)

(3.22)

(3.23)

(3.24)

(3.25)

(3.26)

(3.27)



CAPITULO 3. PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

en el caso cuando la presion es constante queda:

ov
ar ),
Reemplazamos (3.25) en (3.28):
ou ov
cr=cu+|[(57), 7 dTL

3.3. Primera ley para un sistema abierto

Para un sistema abierto monocomponente la primera ley se expresa como:

0Q = dU + pdV — de

donde de = pudN (sistema monocomponente)®, de ~ dN.
De forma general tenemos:

6Q =dU +pdV — > pi;dN;

=1

L1 es conocido como el potencial quimico.

11

(3.28)

(3.29)

(3.30)

(3.31)



Capitulo 4

Segunda ley de la termodinamica

4.1. Entropia

Conocemos una nueva funciéon de estado llamada entropia denotada por S la cual es la encargada
de caracterizar el nivel de organizacién de las componentes del sistema(orden o desorden).

ds ~ 0Q (4.1)
efecto causa
0Q = \dS (4.2)
donde A = A(a1,as, - ,a,,T) y A es conocido también como multiplicador de Lagrange.
———
pardmetros
A= May,az, - ,a,,T)=XT) (4.3)
de modo que tenemos de forma diferencial:
0Q =TdS (4.4)
O también: T Irreversible
dsS = — (4.5)
T
Si integramos: ﬂ
) k
/ ds = 7{ Q@ (4.6)
(1) T .
5Q Reversible
0= f X (4.7)
Esta integral se conoce como Integral de Clausius.

12



Capitulo 5

Ecuacion Fundamental de la
termodinamica

Teniendo la primera ley de la termodinamica:
0Q =dU + pdV
v la segunda ley de la termodinamica:
0Q =TdS
Podemos unificar ambas en una sola ecuacién:

TdS = dU + pdV

la cual llamaremos como Ecuacién fundamental de la Termodindmica(EFT).

5.1. Expresion analitica para entropia con gas ideal

Recordando la ecuacién de Clapeyron Mendeleiev:

PV =nRT
5 5Q  dU +pdV
p
dS=—=——F—
T T
Si despejamos p de la ecuacion de Clapeyron Mendeleiev:
_ nRT
v

Hallamos el diferencial de la energia interna definida como U = U(T,V):

ou ou
w- (L) e ()
————

ley de joule
dU = C,dT + (0)dV
dU = C,dT

13



CAPITULO 5. ECUACION FUNDAMENTAL DE LA TERMODINAMICA

Reemplazando en (5.5):

dU + pdV
S = ——
T
S — CvdT + pdV
T
dl"  p
dS =Cy— + =dV
T +T

Reemplazando la ecuacién (5.6) e integrando nos queda:
dr av
s T v
dr d
/ dS:/ Cv—+/ nR%Y
Sg To T Vo V
T \%
S—5=C,In <To> +nRlIn <Vo>
T Vv
S=5+C,In <To> +nRIn <V0)

5.2. Energia interna para un sistema cerrado
De la ecuacién fundamental de la termodindmica:
TdS = dU + pdV

Despejamos U':
dU =TdS — pdV

Si U =U(S,V), hallamos su diferencial total:

ou ou
dU = <8S>VdS+ (OV)SdV

Igualamos tanto la ecuacién (5.18) y la ecuacién (5.19):

oU oU
_av = (2Y ou
TdS — pdV <35>Vds+(a )de

oU
r= (as)v

__(%U
P==\av ),

Si comparamos términos notamos que:

14

(5.10)
(5.11)

(5.12)

(5.13)

(5.14)
(5.15)

(5.16)

(5.17)

(5.18)

(5.19)

(5.20)

(5.21)
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5.3. Energia libre de Helmholtz para un sistema cerrado

Si tenemos una funcién F' denominada energia libre de Helmholtz la cual depende de la temperatura
y el volumen:

F=F(TV) (5.22)
Hallamos la diferencial total para conocer la evolucién energética del sistema:
oF oF
dF = | =— | dT — | dVv 5.23
(57), 7+ (3v), 529
de la EFT:
TdS = dU + pdV (5.24)

Aplicando una herramienta matematica:

d[ST] = SdT +TdS (5.25)
TdS = d[ST] — SdT (5.26)
Reemplazando en (5.24):
d[ST] — SdT = dU + pdV (5.27)
dlU —TS]) = —-SdT — pdV (5.28)
donde U — T'S = F, de modo que:
dF = —SdT — pdV (5.29)
Igualamos las ecuaciones (5.23) y (5.29):
OF OF
— | dT — | dV =-S8dT — pd .
(57) v+ (55) av=-sir—pv (5.30)
Comparando términos obtenemos que:
OF
s=-(ar),
(5.31)
B OF
P==\av),

5.4. Entalpia para un sistema cerrado
Definimos una funcién energética H denominada entalpia que depende de las variables S y p:
H=H(S,p) (5.32)

Hallamos la evolucién energética del sistema:

OH OH
dH = <as>pds + <8p>sdp (5.33)
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Recordamos la EFT:
TdS = dU + pdV

Se puede comprobar que:
pdV =d[pV] —Vdp

Si reemplazamos (5.35) en (5.34):
TdS = dU +d[pV] — Vdp
TdS + Vdp = d[U + pV]
dlU + pV] =TdS + Vdp
donde H = U + pV, de modo que:
dH =TdS + Vdp

Comparamos las ecuaciones (5.39) y (5.33):

OH OH
-— — P=T
<as>pd5+(ap)sd dS + Vdp
De modo que:
oOH
- (2)
oS »
V- ()
op )¢

5.5. Energia de Gibbs para un sistema cerrado

16

(5.34)

(5.35)

(5.36)
(5.37)
(5.38)

(5.39)

(5.40)

(5.41)

Definimos una funcién energética G denominada energia de Gibbs la cual depende de las variables

pyT:
G=G(p,T)

Hallamos la evolucién energética del sistema:
oG oG
dG=—| d — | dT
(5 ), (r),

TdS = dU + pdV

La EFT:

Si:
TdS =d[TS] — SdT
pdV =d[PV] —Vdp
Reemplazando en (5.44):
d[TS] — SdT = dU + d[PV] — Vdp
Vdp — SdT = d[U +pV —TS]
dlU +pV —TS] =Vdp— Sdt

(5.42)

(5.43)
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donde G =U 4 pV — TS, de modo que:
dG =Vdp — Sdt

Comparamos (5.43) y (5.50):

(8G> dp + (aa) dT = Vdp — Sdt
. ar ),

oG
V=2
(3P>T

oG
(3
ory,

De modo que:

17

(5.50)

(5.51)

(5.52)



Capitulo 6

Segunda Ley de la termodinamica
para un sistema abierto
monocomponente

Recordando la primera ley:
0Q = dU + pdV — pdN (6.1)

Recordando la segunda ley:

5Q = TdS (6.2)

Si igualamos ambas leyes, obtenemos la ecuacién fundamental de la Termodinamica(EFT):

TdS = dU + pdV — pdN (6.3)

6.1. Energia interna para un sistema abierto monocompo-

nente
Despejamos U de la EFT:
dU =TdS — pdV + udN (6.4)
donde U = U(S,V, N), lo diferenciamos:
a= (%Y as (V) avy () an (6.5)
98 )y N oV )sn ON ) sy

Comparamos ambas ecuaciones y obtenemos:

ou ou ou
TdS — pd dN = | — d — d — dN .
SopdVtp <aS>V,N SJr(aV)S,N V+<8N>s,v (66)

18
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de modo que:

oU
7= (55),.0
U
=), o0
_(oU
" (wv) sv
6.2. Energia libre de Helmholtz para un sistema abierto mo-

nocomponente
Si tenemos el potencial de Helmholtz definido por:
F=F(T,V,N) (6.8)

Utilizando la EFT:
TdS = dU 4 pdV — udN (6.9)

Si:
TdS =d(TS)— SdT

Reemplazamos y obtenemos:

dU = d(TS) — SdT — pdV + pdN (6.10)
d(U —T8) =—-8dT — pdV + pudN (6.11)

De modo que F = U — TS, si diferenciamos F', obtenemos:

oF oFr oF
dF = (8T>v,1v dT + (8V>T,N dv + (aN)T,V dN (6.12)

De modo que si comparamos ambas ecuaciones:

OF OF OF
<3T>V,Nd +<3V>T,Ndv+<3N>Tvd SdT — pdV + pud (6.13)
OF
S—‘(mJMN
__ (% 6.14
P= v )y (6.14)
_(9F
H=\oN )y
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6.3. Entalpia para un sistema abierto monocomponente

Si tenemos la entalpia definida por:
H=H(S,p,N)

Utilizando la EFT:
TdS = dU + pdV — pudN

Si:
pdV =d(pV) — Vdp

Reemplazamos y obtenemos:

dU = TdS — d(pV) + Vdp + pdN
d(U +pV) = TdS + Vdp + udN

De modo que H = U + pV/, si diferenciamos H, obtenemos:

OH OH OH
atr=(55) as(G0) ae (G) an
08 ), N ) s N ON /s,

Comparamos ambas ecuaciones:

H H H
<8 > ds + (8) dp + (8 > dN =1TdS + Vdp + pdN
p,N o ) s N S.p

S ON
0H
T= (%
(85>p,N
V:(@H)
P/ snN
_(om
P=\oN ),

(6.15)
(6.16)

(6.17)

(6.20)

(6.21)

(6.22)

6.4. Energia de Gibbs para un sistema abierto monocompo-

nente
Si tenemos el potencial de Gibbs definido por:
G =G(T,p,N)

Utilizando la EFT:
TdS = dU + pdV — pudN
Si:
TdS =d(TS) — SdT
pdV =d(PV) —Vdp
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Reemplazando y tenemos:

dU = d(T'S) — SdT — d(PV) + Vdp + pdN (6.27)
d(U — TS + PV) = —SdT + Vdp + pdN (6.28)

de modo que G =U — T'S + PV, si diferenciamos G, obtenemos:

oG oG oG
dG = () T + () dp + () AN (6.29)
ar ), x ) rx ON )1,

Comparamos ambas ecuaciones:

GG) (QG) (8G)
— dl'+ | — dp+ | =—— dN = —S8dT + Vdp + udN (6.30)
<8T PN dp TN ON T
oG
5= (W>p,N
9G
V=|— 6.31
<8p )T,N ( )
(o
P=\o~n),,




Capitulo 7
Relaciones Termodinamicas de

Maxwell

7.1. Energia interna

En relacién a la energia interna:
U=U(,S) (7.1)
Sus propiedades energéticas:
ou
T=|— 7.2
(3), (72)
ou
N 7.3
v (), "
Si derivamos T' con respecto al volumen a entropia constante:
oT 0] ou
aalll I N N 4
)~ {ar (), 11, o
oT U
(av)s - <asav) (7:5)
Derivamos p con respecto a la entropia a volumen constante:
dp 0 ou
_2E 2 = 7.6
55, -t [ (w). ), "
Op 02U
(-35), = (57s) &
Comparamos las ecuaciones (7.5) y (7.7):
oT > ( dp )
—_— ) =(-= (7.8)
<6V g 0S ),

La cual se conoce como primera relacién de Maxwell.

22
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7.2. Energia libre de Helmholtz

En relacién a la energia libre de Helmholtz:

F=FV,T)

oF
-s=(5r),
- (9F
P=\av ),
Derivamos S con respecto al volumen a temperatura constante:
_0S] _ [0 [(oF
av ), \ov [\ar ),/
_08\ _(8F
v ), \oTav
Derivamos p con respecto a la temperatura a volumen constante:
_opl _[O [(oF
or ], \oT [\ov /),lJ,
o\ _(OF
or), \ovor
Comparamos las ecuaciones (7.13) y (7.15):
_95N (%
ov ), \ or),

La cual se conoce como segunda relacién de Maxwell.

Sus propiedades energéticas:

7.3. Entalpia

En relacién a la Entalpia:

Sus propiedades energéticas:

23

(7.10)

(7.11)

(7.12)

(7.13)

(7.14)

(7.15)

(7.16)

(7.17)

(7.18)

(7.19)
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Derivamos T' con respecto a la presion cuando la entropia es constante:
51-(3 )
Op g dp a8 nl)
ory _ 0’H
op /g ~ \ 0Sop
Derivamos V' con respecto a la entropia a presién constante:
o 9 [(oH
951, oS op )¢ »
vy _ (o
oS » ~ \ 9pds
Comparamos las ecuaciones (7.21) y (7.23):
(), = (55)
op /g 95/,

La cual se conoce como tercera relacion de Maxwell.

7.4. Energia de Gibbs

En relacion a la energia de Gibbs:
G=GpT)

oG
(%)
or),
v (‘0‘G>
op )
Derivamos S con respecto a la presion a temperatura constante:
{_65} _ {8 (6G> }
op | dp |\ oT ] )y
98\ _ (G
op ), -\ 9T0dp
Derivamos V' con respecto a la temperatura a presién constante:
o7, ~{ar (). ]}
oT » oT op ) »

v 9°G
aT ), \opdT

Sus propiedades energéticas:

24

(7.20)

(7.21)

(7.22)

(7.23)

(7.24)

(7.25)

(7.26)

(7.27)

(7.28)

(7.29)

(7.30)

(7.31)
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Si comparamos las ecuaciones (7.29) y (7.31):

(), = (),

25

(7.32)



Capitulo 8

Tercera ley de la termodinamica

En esta parte nos hacemos la siguiente pregunta:

. Qué valor toma la entropia de un sistema y como se puede medir?

Una forma de medir la entropia de un sistema es midiendo su capacidad calorifica.
8.1. Capacidad calorifica a presiéon constante

_(0Q\ . [0S
@ = (aT)p —T(w)p

_Crpg_ Lo
<8T>p_ 705 =707

T T
C
dS:/ —Lar
\/’T() To T
T
g C

(T) :S(T0)+/T —Ldr

Si la medicién de Cy:

De modo que:

Integrando obtenemos:

De modo que obtenemos una forma de medir la entropia en funcién a la temperatura.

La ecuacién (8.4) en mecénica estadistica puede expresarse de la siguiente forma:

S—S():KBIHQ
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8.2. Postulacion de Nernst

Si consideramos la entalpia y la energia de Gibbs:

El cambio de la entalpifa AH y el cambio en la funcién de Gibbs AG se relacionan como:

G=H-TS - AG=AH-TAS (8.6)
Si T — 0,entonces AG — AH (8.7)

Nernst postulo que:
AS — 0 cuando T — 0 (8.8)

esto se puede escribir como:

= Nernst enunciado tercera ley: Cerca al cero absoluto, todas las reacciones en un sistema
con equilibrio interno hace que la entropia no varié.

() - »

En 1911 Planck agrego:

= Planck enunciado tercera ley: La entropia de todos los sistemas en equilibrio interno es
la misma en el cero absoluto y puede tomar el valor de 0.

lfim S(T) = 0 (8.10)

T—0

En 1937 Simon agrego:

= Simon enunciado tercera ley: La contribucion a la entropia de un sistema por cada aspecto
del sistema que esta en equilibrio termodinamico interno tiende a cero cuando 7" — 0.

8.3. Consecuencias de la tercera ley

= La capacidad calorifica tiende a cero cuando T' — 0:

oor(2) - (25) o -

como T — 0 entonces InT — co y S — 0.

= La expansién térmica se detiene, como S — 0 y T' — 0, tenemos por ejemplo que:

%
- <<9T)p =0 (8.13)

Utilizando la relacién de Maxwell:
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= Imposibilidad de alcanzar el cero absoluto:
Es imposible enfriar a T'= 0 en un numero infinito de pasos.

Si la tercera ley no se cumpliera seria posible proceder con el caso 1 y enfriar todo y llegar
al cero absoluto. Sin embargo debido a al tercera ley la situacién es como en el caso 2 y se
deduce que es imposible llegar al cero absoluto debido a que se requiere un numero infinito
de pasos.

= La ley de Curie se desmorona.
La ley establece que la susceptibilidad X es proporcional a 1/T":

1
X x = 8.14
x5 (5.14)

por lo tanto X — oo cuando 7" — 0. Sin embargo la tercera ley implica que:

(gg)T -0 (8.15)

(o), = (o), =% (ar), 619

) — 0. Lo cual esta en desacuerdo con la ley de Curie.

Por lo tanto:

oxX
debe tend —
ebe tender a cero ((’9T



Capitulo 9

Condiciones de Equilibrio de dos
fases de un sistema termodinamico
monocomponente

Planteamiento:

w Se tiene un sistema formado por dos subsistemas

—3> vapor cerrados y aislados que se encuentran en fase li-
quida y la otra en forma de vapor.

—3 interfase
({Que ocurre en la interfase?

— liquido

~_

Hallamos la entropia del sistema:

S=5+S5,=cte (9.1
Si lo diferenciamos, obtenemos:
dsS = d(Sg + Sv) =dS,+dS, =0 (9.2)

Se observa que los ”dos subsistemas”tienen que cumplir la Ecuaciéon fundamental de la termo-
dindmica para un sistema abierto monocomponente:

TdS = dU + pdV — udN (9.3)
dU + pdV — pdN
s = WEp — (9.4)

= Para la fase liquida:
_ dU; + pedVie — predNg

dsS, T,

(9.5)
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= Para la fase de vapor:
AU, + pydVy — pydN,y,

ds, T, (9.6)
Reemplazamos en:
dSe+dS, =0 (9.7
AUy + pedVy — p1yd Ny n AUy + pudVy — podNy 0 (9.8)
Ty T,
9.1. Condiciones del sistema
= Energia interna del sistema
Si notamos que la energia interna del sistema cumple la siguiente relacion:
U=U,+U, =cte (9.9)
Si diferenciamos esta relacién, obtenemos:
dU; +dU, =0 (9.10)
dU, = —dU, (9.11)
= Volumen del sistema
El volumen del sistema cumple la siguiente relacién:
V=V, +V,=cte (9.12)
Si diferenciamos esta relacién, obtenemos:
dVe+dV, =0 (9.13)
dv, = —dVy (9.14)
= Numero de componentes del sistema
El numero de componentes total del sistema cumple la siguiente relacion:
N =Ny + N, = cte (9.15)
Si diferenciamos esta relacién, obtenemos:
dNy+dN, =0 (9.16)
dN, = —dNy (9.17)
Reemplazando obtenemos:
(dgz n d;f) n (W%Ve n mjﬁf}%) _ (Mzg}f\fz _ M;f%) _0 (9.18)

Se observa que dUy # 0, dVy # 0 y dN,y # 0. De modo que los términos entre paréntesis se igualan
a cero:
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9.2. Condiciones de equilibrio

a) Condicién de equilibrio térmico

1 1
— | = 2
{sz Tv] ! (5:20)
T, =T, (9.21)
b) Condicién de equilibrio mecdnico
De Do
2 v .22
{th T} ! 9:22)
Pe = Pv (923)
¢) Condicién de equilibrio quimico
e Moy
Lk CH .24
|:T€ Tv ] 0 (9 )

fhe = flo (9.25)
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