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RESUMEN

En este trabajo nos ocuparemos de la revision de la Tercera Ley de la
Termodinamica y su papel en las geociencias, particularmente en mineralogia y
cristalografia, aunque también ayuda a comprender conceptos importantes de otras
areas de las Ciencias de la Tierra.

La Tercera Ley de la Termodinamica es un componente fundamental en el estudio
de la termodinamica pues nos permite calcular, entre otras variables, la entropia de
las sustancias Unicamente a partir de datos calorimétricos. Su concepcion se debe
a Walther Nernst quien en 1905 publico sus investigaciones sobre la aproximacion
de la Entalpia y la Energia libre de Gibbs a un mismo valor conforme las sustancias
se aproximan al 0 absoluto, implicando que la entropia también se vuelve 0 a 0 K.
Este concepto fue mas tarde ampliado por Simon ante las criticas que enfrento el
Teorema de Nernst debido a sus limitaciones. El Teorema de Nernst vio la luz en
un periodo donde las investigaciones sobre las propiedades de las sustancias a baja
temperatura eran escasas, poco a poco se presentd informacion sobre el
comportamiento de la capacidad calorifica y por tanto la entropia con la disminucién
de temperatura. Eventualmente la validez de la tercera ley o el Teorema de Nernst
fue demostrada mediante diferentes trabajos, particularmente a través de los
esfuerzos de William Giauque, mismos que le valieron el Premio Nobel de Quimica
en 1949.

Gracias a la Tercera Ley de la Termodindmica podemos predecir la entropia de las
sustancias a determinadas temperaturas, lo que nos permite realizar calculos y
predicciones de las sustancias que de otro modo no serian posibles, a saber: nos
permite obtener constantes de equilibrio y valores de la energia libre de Gibbs
Unicamente a partir de datos calorimétricos. Una de las principales limitaciones de
la tercera Ley fue la imposibilidad de alcanzar el 0 absoluto y por tanto la
imposibilidad de determinar si las sustancias puras en realidad alcanzan una
entropia de 0, por ello es necesario analizar la imposibilidad de alcanzar 0°K. La
otra limitacién es planteada por la imposibilidad de encontrar una sustancia que
verdaderamente se encuentre en equilibrio quimico conforme a lo sugerido por
Simon, por ello hemos de analizar la estructura cristalina de los materiales para
determinar si existen imperfecciones, is6topos, mezclas de otras sustancias y
entropia magnética. Una vez que hemos comprendido la entropia como algo mas
gue solo una magnitud o un concepto vagamente relacionado con el orden,
entonces podemos aventurarnos a explorar su papel en el destino final de nuestro
universo y en el avance del tiempo.



ABSTRACT

This work reviews the Third Law of Thermodynamics and explores its role in
geosciences, in particular that which concerns mineralogy and crystallography, it will
also serve as a tool to comprehend intricacies of said earth sciences subjects.

The Third Law of Thermodynamics is an important part of any thermodynamics
course for it explains the process of estimating the entropy value of substances
solely through calorimetric data. We owe its conception to Walther Nernst who in
1905 published his investigations on the approximation of Enthalpy and Gibbs free
energy to a same value as temperature decreased implying that entropy would drop
to 0 at 0°K, this would come to later be known as the Nernst Heat Theorem. Years
later, Simon would build upon this concept stating that the only substances to ever
achieve 0 entropy were those that were in equilibrium, therefore effectively silencing
those who opposed the NHT. The NHT was published during a period in which low
temperature measurements were scarce, time brought more information on the
subject and particularly on heat capacity behavior at low temperatures and therefore
entropy’s. Eventually, the Third Law’s or NHT’s validity was demonstrated through
many works, particularly those published by William Giauque who for his work was
awarded a Chemistry Nobel Prize in 1949.

It is thanks to the third law that we are able to calculate and predict entropy of
different substances at different temperatures, equilibrium constants and Gibbs’ free
energy values using solely calorimetric data. One of the main limitations of the third
law was the impossibility of reaching 0°K and therefore the impossibility of
demonstrating the third law’s truthfulness which in turn pushes us to understand the
unattainability of absolute 0. The other limitation is the impossibility of obtaining a
substance which is in a true equilibrium state as stated by Simon, thus we have to
analyze the crystal lattice for imperfections, isotopes, mixtures of other substances
and magnetic entropy. Having understood entropy from a point of view and
understood it not only as a magnitude or as a concept vaguely related to disorder, it
is easier to understand its role on the final fate of our universe and on why time
elapses.



l. Introduccion

Antecedentes histéricos

El desarrollo de las primeras dos leyes de la termodinamica propicid numerosas
investigaciones, entre ellas algunas orientadas a la industria quimica, las que fueron
de gran utilidad para predecir la direccion y la fuerza causante de ciertas reacciones
y asi mejorar los resultados de estas, con lo que se logré obtener procesos de
produccion mucho mas eficientes. Durante la segunda mitad del siglo XIX Marcellin
Berthelot y Julius Thomsen midieron el calor de formacion de muchas sustancias y
con ello, propusieron ciertos conceptos: Berthelot redacté en 1860, el principio de
trabajo maximo, el cual establece que aquellas reacciones quimicas que no
requirieran energia externa se moverian hacia la produccién de la(s) sustancia(s)
gue produjeran la mayor cantidad de calor posible. Thompsen, por su parte, propuso
en 1850 que las reacciones quimicas espontaneas generan calor. Sin embargo,
basta con observar algunas reacciones endotérmicas para concluir que esto era un
error, un ejemplo claro es el hielo cuando se derrite. Alrededor de 1860, August F.
Horstmann observdé que las reacciones endotérmicas siempre alcanzaban el
equilibrio antes de consumir todos los reactivos, pero fue ignorado por Berthelot.
Algunos afios mas tarde, W. Gibbs y H. Von Helmholtz demostraron que la energia
libre es la que determinaba la favorabilidad de las reacciones y propusieron la
siguiente ecuacion:

AG = AH — TAS
Donde
AH: Entalpia
AS:Entropia
AG:Energia Libre
T: Temperatura

Dado que no tenian manera de consultar las tablas de entropia que hoy poseemos
gracias al desarrollo de la tercera ley, en aquel tiempo AS era considerado como una
constante de integracion y si querian obtener la entropia de una sustancia debian
despejarla de la ecuacién anterior cuando conocian el resto de los valores.

Despueés, entre 1880 y 1905 se pretendio calcular la entropia de una reaccion, en
estos esfuerzos participaron notables quimicos como Le Chatelier, Fritz Haber,
Theodore Richards y Walter Nernst, hasta que este ultimo resolvié el problema.



Objetivos

Investigar a detalle la Tercera Ley de la Termodinamica, analizarla y describirla
enfocando dicho analisis a las Ciencias de la Tierra para producir material didactico
qgue explique los antecedentes de la ley, sus fundamentos, el concepto central y las
implicaciones que tiene. Ademas de estudiar el papel que desempefian diversos
elementos que constituyen los materiales cristalinos y no cristalinos en la entropia
de los materiales, asi como el papel que tienen las sustituciones y las implicaciones
que presentan las sutiles diferencias que presentan los isGtopos.

De manera adicional, el estudio de este material permitira que los alumnos que
deseen profundizar en materia de termodindmica cuenten con material bibliogréfico
de consulta actualizado y en espafiol, con teoria, ejemplos y aplicaciones de la
Tercera Ley de la Termodinamica a las Ciencias de la Tierra.

El material bibliografico, que sera de libre y facil acceso, formara parte de un capitulo
del libro digital “Termodinamica para Ciencias de la Tierra: Fundamentos vy
Aplicaciones”, que sera publicado por la Facultad de Ingenieria de la UNAM; dicho
libro constituye el producto principal del proyecto PAPIME: PE101920, para apoyar
el mejoramiento de la ensefianza en las carreras de Ingenieria y licenciaturas afines.

Problemética de ensefianza

La materia de Fundamentos de Termodindmica y Electricidad y Magnetismo fue
retirada del programa de Ingenieria Geoldgica en el plan de estudios 2016, por lo
que la ensefianza de la Termodindmica ha quedado relativamente dispersa en el
temario de varias asignaturas de la carrera. Algunos temas se imparten dentro de
los programas de Fisica, Mineralogia, Geoquimica y Petrologias Ignea,
Sedimentaria y Metamoérfica. En lo que se refiere a las ingenierias Geofisica, en
Minas y Metalurgia y Petrolera, el programa contempla una materia denominada
Termodinamica para la primera y Fundamentos de Termodindmica vy
Electromagnetismo para las Ultimas dos, sin embargo, ninguno de los cursos
contempla el estudio de la Tercera Ley de la Termodinamica, solo de las dos
primeras. Con el estudio de la tercera ley se comprenderan mejor varios procesos
naturales que ocurren en el Sistema Tierra y que son importantes en ingenieria.

Gracias a nuestra formacion como cientificos de la Tierra y particularmente al
esfuerzo que se dedica a la comprension de la estructura cristalina, los alumnos de
la Division de Ingenieria en Ciencias de la Tierra (DICT) nos encontramos en una
posicién Unica y ventajosa para entender la Tercera Ley de la Termodinamica y sus
implicaciones; ya que por ejemplo, el estudiar el comportamiento de la entropia no
solo puede resultar sencillo, sino que fortalece las bases teoricas de cristalografia
gue son basicas en Geociencias. De esta manera, el material didactico puede ser
empleado por alumnos, no solo para mejorar las bases obtenidas en el aula, sino
también para introducir al alumno al estudio de cuestiones termodinamicas mas
profundas. Por otro lado, sera de utilidad para los profesores de asignaturas
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relacionadas con la Termodinamica, ya que contendra ejemplos y aplicaciones
practicas que pueden ser utilizados para favorecer el proceso de ensefianza-
aprendizaje y fortalecer el logro del aprendizaje significativo.

Metodologia

Se investigd en diferentes textos que versan sobre la Tercera Ley de la
Termodinamica, obteniéndose de esta manera un panorama mas completo de los
temas desarrollados. Los textos se elaboraron a de varias fuentes, sin embargo, se
tom6 como punto de partida la bibliografia propuesta para el curso de
“Termodinamica Aplicada a Procesos Geoldgicos” que es impartida en el posgrado
en Ciencias de la Tierra, de la Universidad Nacional Autbnoma de México.

El proceso puede separarse en:

1. Investigacion documental impresa y digital (libros y revistas
cientificos).

2. Investigacion documental en paginas de internet respaldadas por
universidades y centros de investigacion prestigiados.

3. Elaboracion en formato digital de textos claros y concisos para cada
uno de los subtemas.

4. Andlisis, simplificacion y redaccién de ejemplos y ejercicios de
aplicacion a las Ciencias de la Tierra de los capitulos teoricos.

5. Analisis, simplificacion y redaccion de cuestionarios para la
autoevaluacion de los capitulos teoricos.

6. Disefio y elaboracion de figuras.

7. Disefio y elaboracion de graficas.

8. Elaboracion de las soluciones de los ejemplos y ejercicios de
aplicacion.

9. Elaboracion de las soluciones a los cuestionarios de
autoevaluacion.

10.Integracion del borrador final.

11.Revision, correccion y edicion del borrador final.

Material a desarrollar

El material didactico consiste en textos acompafados por diagramas e imagenes
gue permiten la comprension de los temas discutidos, contiene, asimismo, ejercicios
para autoevaluarse y poner en practica lo estudiado en este documento. Se tratan
los siguientes temas:

e Teoremas y enunciados de la Tercera Ley de la Termodinamica.
e Evidencia experimental de la Tercera Ley de la Termodinamica.
e Calores especificos y otras propiedades a baja temperatura.



Obtencion de las constantes de equilibrio y funciones Termodinamicas.
Cero absoluto.

Aplicaciones de la Tercera Ley de la Termodinamica a las Ciencias de la
Tierra.



.  Conceptos fundamentales de la Tercera Ley de la
Termodinamica

Para utilizar y aplicar objetivamente la Tercera Ley de la Termodinamica, debemos
conocer antes los conceptos fundamentales que se describen a continuacion:

Presioén

Es la fuerza aplicada por unidad de éarea:

f_mxg
T4 A
Donde:
A = &rea
F = fuerza (dada por: masa * aceleracion)
m = masa
g = aceleracion
Volumen

Se refiere a la extension en tres dimensiones del elemento de estudio, se puede
obtener multiplicando la longitud, el ancho y la altura.

Temperatura

Mas alla de que la temperatura nos hable de que tan caliente se encuentra un
cuerpo, esta dada por:

Donde:

K = energia cinética promedio del cuerpo que a su vez esta

relacionada con la velocidad de un objeto, dada por:
1
_ 2
> mv

Donde:

m = masa (kg)

v = velocidad (22125

segundo

k = constante de Boltzman (1.381x102%3] /k)



Temperatura absoluta

Se refiere a los kelvin (K), propuestos en 1848 por Lord Kelvin (William Thompson),
son relacionados con los grados Celsius mediante la siguiente ecuacion:

°C =K —273.15

Energia Interna

Se refiere a la energia cinética de las particulas que componen un sdlido, gas o
liquido.

Calor

Se refiere a energia transferida de un sistema a otro mediante un mecanismo
diferente al trabajo o a la transferencia de materia.

Sistema

Un sistema contiene la parte del universo que se esta estudiando, al resto del
universo se le llama entorno o ambiente.

Sistema aislado

Sistema en el cual no se produce intercambio de materia ni de energia con el
entorno.

Sistema Cerrado

Posee paredes que impiden el intercambio de materia, pero permiten el intercambio
de energia con los alrededores.

Sistema Abierto

El sistema abierto es aquel donde energia y materia pueden entrar o salir del
sistema.

Energia Libre de Gibbs

Esta es considerada como la energia disponible para que pueda ocurrir una
reaccion, se expresa como:

AG = AH + TAS
Donde:
AG: Energia Libre de Gibbs expresada en kJ/mol
AH: Entalpia
AS: Entropia



T: Temperatura
Entalpia

Se refiere a la energia que un sistema intercambia con su entorno -generalmente
en forma de calor- en condiciones de presion constante, est4 descrita por la
ecuacion:

H=U+PV
La forma diferencial de esta ecuacion es:
dH =dU + PdV +VdP

Donde:

H: Entalpia

U: Energia interna

P: Presion

V: Volumen

A menudo se trabaja en condiciones de presion constante, por lo que la ecuacion
se reescribe como sigue:

dH, = dU + PdV

O bien:
AH, = AU + PAV

Es importante sefialar que H es variable, que AH esta definido entre 2 estados y
gue no es posible medir H sino A4H.

Capacidad calorifica
Es una propiedad extensiva que se expresa con la siguiente ecuacion:
dAH

AC, ar
Donde:
AH: Entalpia
T: Temperatura

De acuerdo con la ultima ecuacién, es importante sefialar que H cambia conforme
T lo hace pero el cambio no siempre es constante, si tenemos un valor de C, muy

alto, nos encontramos ante una 4H,, que cambia mucho para un cambio dado en T.
Es posible calcular la capacidad calorifica para condiciones de presion constante
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(Cp) o bien para condiciones de volumen constante (Cy). En general en geoquimica

se usan condiciones de presion constante, pues permiten calcular AH para
temperaturas muy altas. Una definicion sencilla de ambas capacidades calorificas
esta dada por:

C,. es el cambio de entalpia por unidad de temperatura a presion constante.
C,: es el cambio de energia interna del sistema para un volumen constante.

Si dividimos cada capacidad por el nimero de moles de la sustancia para la cual
estan dadas, obtendremos la capacidad calorifica molar, la cual es una propiedad
extensiva.

Entropia
Su expresién matematica mas simple esta dada por:

_de

ds T

En donde:

0Q: es el calor absorbido por el sistema durante la reaccion, lo que
puede ser considerado entalpia si la reaccion esta a una presion constante.

T: Temperatura absoluta

La entropia también puede estar dada por las siguientes ecuaciones:

T
C
szf—”dT
o T
T
C
S=j—PdT
o T

Donde:

cp Y ¢, son capacidades calorificas a presion y temperatura constantes,
respectivamente

T: Temperatura
0: El valor de la entropia a 0 absoluto

En la figura 2.1, se muestra de manera grafica las integrales indicadas previamente.
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La definicion grafica de entropia
0.8

04 —
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I I I ]
0 50 100 150 200 250 300
T(K)

Figura 2.1. Una visualizacién de la forma de calcular la entropia. La curva roja corresponde a la
capacidad calorifica (C?P) y el area bajo ella corresponde a la entropia.

Donde la funcion S esta manifestada en el area amarilla y la funcion C?”es
representada por la curva roja.

En este caso, nos encontramos ante un parametro que se puede medir y que esta
relacionado con el desorden del sistema, mas no mide directamente el desorden de
este; a menudo se considera que la entropia hace lo segundo debido a que los
valores de entropia de gases son mayores a los de liquidos y estos a su vez, que
los de sélidos. Sin embargo, cuando comparamos cuarzo alfa y beta —por ejemplo-
, ho podemos determinar esto a partir de su red cristalina, por ello es importante ser
cuidadoso en el uso del término.

Para hablar de la entropia como una manifestacion fisica, debemos realizar una
aproximacion estadistica (Cemic, 2005): el macroestado de un sistema esta definido
por:

UVyN
Donde:
U: energia intercambiada con el sistema
V: volumen del sistema

N: nimero de microestados que componen al sistema

11



Los microestados poseen un arreglo espacial y energético, donde el nimero de
microestados que corresponden con un macroestado son llamados Probabilidad
termodinamica (W). El macroestado es el microestado mas probable de ser
encontrado si observaramos uno de los microestados al azar en un momento
determinado.

Los microestados son una propiedad multiplicativa de los sistemas: imaginemos que
estamos frente a un sistema compuesto por varios subsistemas, cada uno con
diferentes microestados. Para describir el nimero de microestados que presenta el
sistema debemos multiplicar el nimero de microestados de cada subsistema por
los de los demas subsistemas, igual que con un problema de combinaciones simple,
como se muestra a continuacion:

Wiz.n =Wy xwy*..xwy

Para describir la relacion entre entropia y microestados empleamos la funcion
logaritmo (Cemic, 2005):

InWy, n=Inw; +Iinw, + -+ Inw,

Para describir de mejor manera la Entropia se introduce la constante de Boltzmann
(k), que equivale a la constante universal de los gases ideales dividida por el nimero
de Avogadro.

S=klnW
Donde:
W = Numero de posibles arreglos distinguibles

k = Constante universal de gases ideales dividida por el Numero de
Avogadro

Probabilidad termodinamica

Se refiere al nUmero de posibles arreglos que pueden distinguirse en el sistema, la
mayoria de los autores la simboliza con la letra W.

Equilibrio interno

Hablamos de equilibrio interno cuando la presién, temperatura, el nimero y tipo de
particulas determinan completamente el estado de una fase (Simon, 1937).

12



.  Teoremas y enunciados de la tercera ley de la
termodinamica.

La tercera ley comenz6 como un modesto teorema llamado Teorema de Calor de
Nernst, luego fue ampliado por Francis Simon y paso6 a ser el teorema de Nernst-
Simon. Desde su concepcion fue recibido con numerosas criticas que condujeron a
varias reformulaciones y con los afios, cuando los cientificos alcanzaron un
consenso, paso a ser la Tercer Ley de la Termodinamica (Kox, 2006). En este
trabajo revisaremos los dos aportes mas importantes a esta ley.

a. Teorema de Nernst.

De manera individual, Theodore W. Richards y Walther Nernst, notaron que al
graficar la entalpia y la energia libre de una reaccion quimica con respecto a la
temperatura y a una presién constante, estas se aproximaban al disminuir la
temperatura (figura 3.1), sin embargo, fue Nernst quien en 1905 dio el paso final al
presentar sus resultados como un teorema: “La energia libre y la entalpia de una
reaccion se aproximan tangencialmente al mismo valor conforme se aproximan al
cero absoluto” (Fegley, 2013). En la figura 3.1 observamos una gréfica de los
resultados de Nernst extrapolados hasta 0 K.

El descubrimiento de

Nernst
-100
“110]—
120} —
©
2 -130}—
3 AH
o -140}— m= ACp
o
£
E 150
160} — AG
m= AS
170} —
180 | | | |
0 50 100 150 200 250 300
T(K)

Figura 3.1. La curva superior corresponde a la entalpia y la pendiente en cada punto es la capacidad
calorifica, mientras que la curva inferior corresponde a la energia libre de Gibbs y su pendiente es la
entropia (Modificado de Fegley, 2013).
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De esta grafica podemos deducir que conforme nos aproximamos a una
temperatura de 0 K, la entropia y la capacidad de calor (AS y AC) también se
convierten en 0 de ahi la forma mas conocida del teorema de Calor de Nernst: "A
una temperatura de 0 absoluto, la entropia de una sustancia quimicamente pura es
0.

b. Enunciado de Nernst-Simon

Ahora bien, un cristal formado por una mezcla de sustancias poseera una entropia
diferente de 0 cuando alcance la temperatura de 0 absoluto, lo mismo ocurre con
un cristal que contiene is6topos diferentes de un mismo elemento si estos tienen un
arreglo espacial que presente caracteristicas de una mezcla. Aun prescindiendo de
los is6topos y dejando un solo tipo de nucleo, existen variables que impedirian una
entropia de 0 cuando la temperatura sea 0 absoluto. Las dificultades que este
enunciado conlleva dividieron prontamente a la comunidad cientifica en 2 bandos:
aguellos que consideraban que esta ley era correcta pero inaplicable y los que
consideraban que era aplicable pero incorrecta (Ruhemann, 1937). Ante esta
situacién, Simon decidié en 1930 emplear una definicion diferente para “sustancia
quimicamente pura”’ y considerarla como una “sustancia que se encuentra en
equilibrio interno” (Simon, 1937).
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IV. Calores especificos y otras propiedades a baja
temperatura

La publicacion del Teorema de Nernst en 1905 vio la luz durante un periodo donde
no existia mucha informacion del comportamiento de las sustancias a bajas
temperaturas, casi al mismo tiempo, Sir James Dear publicé estudios sobre la
capacidad calorifica del diamante y su variacibn a bajas temperaturas,
incrementando la curiosidad de la comunidad cientifica en esta area. Pero debemos
ir un poco mas atras para entender el desarrollo de las investigaciones a bajas
temperaturas.

En 1819, Pierre Dulong y Alexis Petit propusieron la regla que lleva sus nombres
para determinar la capacidad calorifica de cualquier so6lido, mediante la siguiente
formula:

C.*P, =3R
Donde:
C,: Calor especifico
B,,: Masa molar
R = Constante universal de gases ideales

Esta férmula parecia muy adecuada pues la mayoria de los elementos en estado
sélido se adecuaban a ella, con pequefias variaciones, véase Figura 4.1.

Co/R

1 - © orafito o
[ @ Diamante =
1

1 1 | 1 1 1 | 1 ! ! | ! 1 ! | ! 1 1 |

0 20 40 60 80 100
NUmero atomico

Figura 4.1. Regla de Duolong Petit. Considerando que esta regla toma en cuenta Unicamente el peso
atomico de los elementos para estimar su calor especifico entonces, idealmente, los elementos
deberian encontrarse dentro del area verde; hay, sin embargo, algunas excepciones (Modificado de
Fegley, 2013).
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Por otro lado, en 1875 Heinrich Weber encontr6 que el diamante aumentaba su
calor especifico cuando se encontraba a mas de 373.15 K, para 1905 James Dewar
determind que cuando un diamante se encontraba a temperaturas inferiores a 273
K, la capacidad calorifica decrecia hasta casi volverse 0 cuando se aproximaba a 0
K. Se consider6 entonces que la regla de Dulong-Petit era aproximada solo a
temperatura ambiente.

Hoy en dia sabemos que la gran mayoria de las sustancias siguen un
comportamiento similar al de la figura 4.2:

Cp

C(J/[mol*K])

\\|\I\I|\I\I‘I\\I‘I\\\‘\\t
Temperatura

Figura 4.2. Comportamiento tipico de la capacidad calorifica de las sustancias ante la variacién de
temperatura. Los valores de temperatura incrementan hacia la derecha. El area roja representa la
porcion de la gréafica donde encontrariamos el valor de la capacidad calorifica si emplearamos la
regla Duolong-Petit. Cp y Cy corresponden a calores espcificos.

Por otro lado, Albert Einstein publicé en 1907 un modelo de capacidad calorifica de
sélidos a baja temperatura para explicar este fendmeno. Propuso la siguiente
férmula:

uZet

C, =3R——=
' (e¥ —1)?

= 3RfE

Donde:

C,: Capacidad calorifica a un volumen constante (practicamente no
existe diferencia entre C, y C,, a temperaturas bajas).

R: NUmero de atomos en el sistema.
e: Funcion de Einstein (fE).
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hv 0,

kT T
Donde a su vez:
h = Constante de Planck
v = frecuencia vibracional caracteristica
T = temperatura
k = Constante de Boltzman

0, = Temperatura de Einstein

De esta forma, se consiguio explicar las diferencias que existian entre la Regla de
Dulong-Petit y los resultados experimentales obtenidos por Sir James Dewar y
Heinrich Weber (Véase figura 4.3).

25 _
<20 _
*

o
£ 15— _
~
2
o 10— —
% - =« » Valores reales
] 5 R Einstein
i —— Debye

Of= T , | , , , , | , , , , ]

0 400 800 1200

Grados Kelvin

Figura 4.3. Comparacién grafica del modelo de Einstein comparado con valores reales y el modelo
de Debye (modificado de Fegley, 2013).

Eventualmente, Debye, Einstein y otros encontraron que, a bajas temperaturas, la
férmula propuesta por Einstein no era del todo correcta: arrojaba valores menores
a los que deberia (Fegley, 2013), (figura 4.3), por ello Debye realiz6 en 1912 los
siguientes ajustes al trabajo de Albert Einstein:
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Donde:

C,: Capacidad calorifica a un volumen constante (practicamente no existe diferencia
entre C, y C, a temperaturas bajas).

. homax _ @_D

kT T
e: Funcion de Einstein (fE)
Lho _ Oe
kT T
Donde a su vez:

h = Constante de Planck
v = frecuencia vibracional caracteristica
T = temperatura
K = Constante de Boltzman

0, = Temperatura de Debye

Op

.t la ecuacién de Debye

A temperaturas cercanas al cero absoluto, cuando T <
se transforma en:

c 127I4'R( T )3 T3
= —) =a
v~ 75 T,

Donde:

R: NUmero de atomos en el sistema

121t
5

o

R

a.

T = temperatura

Esta ecuacion permitio describir, con mayor exactitud que la de Einstein, el
comportamiento de las capacidades calorificas de los minerales a diferentes
temperaturas y observar las variaciones que experimentaban conforme la
temperatura aumentaba o disminuia.
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V. Evidencia experimental de la tercera ley de la
Termodinamica

Hasta ahora se ha hablado de la tercera Ley de la termodinamica sin presentar
muchas pruebas, aparte del comportamiento de la capacidad calorifica de algunos
materiales y las evidencias tempranas que presentd Nernst. Durante este capitulo
revisaremos algunos métodos para determinar la veracidad de esta ley.

La comunidad cientifica no aceptd prontamente las propuestas de Nernst y Simon,
Falk (1958), Cox (2006) y Stuart (1970) detallan un poco las razones de este
rechazo. Pero gracias a los trabajos hechos por Giauque y muchos otros cientificos,
la tercera ley consigui6 probarse.

En 1949 William Giauque recibio el premio nobel por sus trabajos demostrando la
veracidad de la Tercera Ley de la Termodinamica, mismos que comenzaron en 1922
con su tesis doctoral y que culminaron en su premio. Algunos ejemplos son Gibson
y Giauque (1923), Clayton y Giauque (1932) y Stephenson y Giauque (1937); sus
investigaciones continuaron hasta la década de los 70’s. El calcul6 los valores de
entropia de diferentes sustancias a partir de un 0 absoluto y luego comparé los
calculos con la entropia medida, si la estimacion tedrica coincidia con la medicién
hecha sobre las sustancias entonces la Tercera Ley de la Termodindmica, es
verdadera.

Para determinar el valor medido se realizaron sumas de entropias determinadas a
partir de datos calorimétricos de las sustancias estudiadas a diferentes
temperaturas.

S = SO°k—ll’mite inferior alcanzable + Ss()iido + SPunto de fusiéon + Sliquido
+ Stransici()n real a gas
Como no es posible alcanzar el 0 absoluto, se debe realizar una aproximacion
mediante las ecuaciones propuestas por Debye que revisamos en el capitulo
anterior.
12m4
-5

r 3 3
Gy R(@—) =aTl?]
D

Donde:

R: Numero de atomos en el sistema

1274
a R 19438

3 T "3
Op Op

T = temperatura
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0, = Temperatura de Debye

Ademas, en cada cambio de fase, es necesario calcular la entropia que corresponde
a dicho cambio mediante el valor de la entalpia:

AfaseHo

ArgseS =
fase T

Donde:
AfqseS: Entropia del cambio de fase
AsqseHO: Entalpia del cambio de fase

T: Temperatura del cambio de fase

Es decir:
L. Punto de
Punto de fusion A ArysionH® ebullicion AC AppoticionH®
S=aT3J+ | . P AT + Lusion _|_j P 4T 4 CEbullicion
limite inferior T Tfusi()n Puntqlde T TEbullici(’m
alcanzable fusién

T AC,
P [ g

298 T

Recordemos la representacion grafica de la entropia que se presentd en los
antecedentes de este trabajo (figura 2.1). Esa gréafica presenta la entropia como el
area bajo la curva descrita por los valores de calor especifico de una sustancia
divididos por la temperatura. Ahora, debido a que los limites de integracién de cada
entropia son la temperatura superior e inferior de la entropia anterior y posterior, el
procedimiento empleado por Giauque es representado graficamente por la figura
5.1.

Tras concluir la medicién, se procede a comparar con un valor de oxigeno calculado
empleando métodos de mecanica estadistica, el resultado es practicamente igual
(Fegley, 2013).
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La definicion grafica de entropia
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Figura 5.1. Giaque razond que, si la Tercera Ley de la Termodindmica fuera verdadera, al realizar
diferentes mediciones de entropia a diferentes temperaturas la suma de ellas equivaldria al area bajo
la curva de la capacidad calorifica de la sustancia y que esta curva tenderia a 0 conforme se
aproximara a 0 K.
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VI. Obtencion de las constantes de equilibrio y funciones
Termodinamicas

La tercera ley surge de la necesidad de calcular la entropia sin tener que recurrir a
despejar de los valores de la férmula de la entropia libre de Gibbs, esto permitiria
predecir la favorabilidad de las reacciones sin tener que realizar experimentos
previos. Hoy por hoy, se conocen mas bondades de la Tercera Ley de la
Termodinamica, pero antes de revisar sus aplicaciones en las Ciencias de la Tierra,
debemos revisar su utilidad en otras disciplinas.

Entropia

Recordemos que en capitulos anteriores hemos definido la entropia como el area
bajo la curva que describen los valores del cociente de la capacidad térmica
especifica por Temperatura comparados con la temperatura (figura 2.1):

Por lo que empleamos una integral para definir este valor:

T
C
Szf—PdT
o T

La Tercera Ley nos permite calcular la entropia pues parte de la premisa de que la
entropia y la capacidad térmica caeran a 0 al llegar al 0 absoluto.

Sin embargo: ¢Como determinamos la curva que corresponde a la capacidad
térmica? Para ello es necesario realizar numerosos experimentos. Para describir
esta curva, la comunidad suele emplear la ecuacion de Maier y Kelley:

Cp=a+bT —cT2
Donde:
T = temperatura
a, b y c= Constantes determinadas experimentalmente

Esta ecuacion se emplea no solo en esta forma, sino que puede modificarse para
que se ajuste a las necesidades particulares de cada sustancia estudiada. De tal
manera que si estamos ante una sustancia de la cual queremos determinar su
entropia relativa a 298.15° K entonces la reescribiriamos como:

T
Cp
SOT = 50298 + f _dT
298
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T
SOT :.Svozgg‘l‘J< a+bT_CT_2
298

Ahora bien, esta operacion no contempla cambios de estado asi que si tenemos
gue evaluar una sustancia que atraviesa cambios debemos realizar la suma de
varias entropias cuyos limites son las temperaturas de transicion propias de la
sustancia. Supongamos que nos encontramos ante una sustancia que al aumentar
la temperatura cambia 2 veces su estado de fase soélida, en este caso se utiliza la
ecuacion:

Ye AtransHoy_I_fzc_P AtransHoy

S°. = §° +f Lar +

Donde:
S = entropia
T = Temperatura

X,y,z = Valores de temperatura que se evaluaran, donde z representa el limite
superior de temperatura que evaluaremos, x y y representan el primer y segundo
cambios de fase que atraviesa la sustancia.

Energia libre de Gibbs
Gracias a la tercera ley podemos calcular la energia libre de Gibbs de una sustancia
sin necesidad de realizar los experimentos correspondientes. El célculo se realiza
considerando lo siguiente:

Recordemos la expresion basica de la energia libre de Gibbs:

AG = AH — TAS
Ahora recordemos que:
AH = J AC,dT
Y
AS = f 2% ar
)T

Donde los extremos de integracion corresponden a lo intervalos de temperatura que
queremos evaluar.

Entonces podemos reescribir la primera ecuacion como:
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T T ACp
AC,dT — TASog — T f —2dT

269 = Mty + | -
298

298

O bien:

o T TACp
AGT=f AdeT—Tf —2dr
0 0 T

GTQ_H?QS:H?_HS%—SozlfTCdT—fTC ar
T T T T )y ® o T

Vemos entonces que lo Unico que necesitamos para calcular todos los valores de la
ecuacion:

AG = AH — TAS
Son los valores de Cp.

Constantes de equilibrio

La constante de equilibrio se expresa como la relacién entre las concentraciones
molares (mol/l) de reactivos y productos. Su valor en una reaccion quimica depende
de la temperatura. Esta relacion permanece constante, aunque se modifique la
cantidad de reactivos o productos en la reaccidn y es Unica para cada reaccion. La
formula esta dada por:

Keq =

Donde los exponentes son obtenidos de la siguiente ecuacion:
aA+bB 2 cC+dD

Y los términos en corchetes corresponden con la concentracion molar de las
especies en equilibrio.

A partir de mediciones de entropia podemos obtener la constante de equilibrio que
corresponde con una reaccién determinada. Para describir la entropia en términos
de la constante de equilibrio, primero tenemos que derivar parcialmente la funcién
de la entropia total del sistema con respecto al avance de la reaccion (Bindel, 2010),
es decir:

aAStOtlf

3¢ = AS;o:(sys®) —RInQ

Donde:
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&: avance de la reaccion, es una magnitud que cuantifica la variacion
de las especies de la reaccién, posee valores entre 0 (inicio de la
reaccion) y 1 (reaccion finalizada).

AS;,: : Entropia total
(sys°®) :sistema bajo condiciones de estado estandar
R :constante universal de gases ideales
Q:Cociente de reaccion
Luego debemos igualar la ecuaciéon obtenida a 0 y despejar:
AStor(sys®) =R InQ
Debido a que Q = K en el punto &, (Bindel, 2010), tenemos que:
AS;p:(sys®) =RInkK
Donde
K:constante de equilibrio

Una vez alcanzado este punto, es sencillo obtener la constante de equilibrio.
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VIl. Cero absoluto

El extremo inferior de temperatura en la escala de la temperatura absoluta
corresponde al 0, teGricamente este punto coincide con el nivel mas bajo de energia
gue puede tener un gas ideal, también implica que toda particula en este punto deja
de moverse, incluso los electrones que orbitan a los atomos; de acuerdo con la
Tercera Ley de la Termodinamica, la entropia de un sélido en equilibrio alcanzaria
0.

La inalcanzabilidad del 0 absoluto

Sin embargo, existe un principio llamado el Principio de Incertidumbre de
Heisenberg, donde se establece que no es posible conocer la ubicacion y la
velocidad de una particula en un momento determinado —por ejemplo, el de un
electron- por lo que si toda particula deja de moverse conoceriamos tanto su
ubicacién como su velocidad y ello claramente constituye una violacién a dicho
principio. Con todo, cada dia nos acercamos mas y mas a ese limite, de tal manera
gue uno de los récords mas impresionantes lo sostiene una camara en ltalia de un
metro cubico de tamafio empleada para realizar mediciones a 0.006 °K.

Otra manera interesante de determinar esta inalcanzabilidad, es mediante la
siguiente demostracion matematica, que emplea la ecuacion que se usa para
determinar la eficiencia del refrigerador de Carnot:

Bc = 1 = L_C
w Th TC
Donde:
Bc: Coeficiente de rendimiento del refrigerador de Carnot

q.. Cantidad de calor que debe ser removida del medio que se esta
enfriando

w: Trabajo a realizar para retirar el calor
T,.: Temperatura del depdsito térmico frio (el que se tiene que enfriar)

T,: Temperatura del depdsito térmico caliente (el medio hacia el que
se envia el calor removido)

Podemos evaluar esta ecuacion para las siguientes temperaturas:

q T 0.1
“w T,—-T. 300-0.1

Be =3.33x10™*
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De igual manera podemos determinar q. empleando los valores de entalpia para Cu
en las temperaturas de T, y T,:

H0300 - Hoo_l = 5052 ]/mOl

Ahora que tenemos los resultados de estas dos ecuaciones podemos determinar la
cantidad de trabajo que se va a realizar:

_qc 5052

w —E—W: 1.52 x 107]/m0l

Asumiendo que se realice este trabajo y se consiga la temperatura deseada, nos
encontramos con que restan 0.1 grados Kelvin para alcanzar el 0. El calor que falta
por retirar se puede determinar con la siguiente integral:

0.1 1 1
f (at® +yt)dt = Zat4 + Eytz = 3.41 x 107%] /mol
0

La entalpia que queda se debe en gran parte a la capacidad calorifica electrénica
propia del cobre. Este calor debe ser removido a 0° Kelvin (T,.) y movido hacia el
reservorio caliente (T, a 300 °K):

qc 0
—_—— O e— O
Pe =3 =300=0
Por lo que, si tratamos de determinar el trabajo a realizar para alcanzar esta
temperatura nos encontramos que:

g 3.41x107°
w=E—=—
Bc 0

= 00

Conforme nos aproximamos cada vez mas a 0° K se ha encontrado que las
propiedades de las sustancias se vuelven muy interesantes, entre otras cosas se
pueden volver superconductoras, se convierten en superfluidos, etc.

Ahora estudiaremos la entropia de las sustancias conforme se aproximan al 0
absoluto.

Entropia residual
Si bien hemos establecido la imposibilidad de alcanzar el 0 absoluto, es importante
conocer el comportamiento de las sustancias conforme estas se aproximan a ese
limite. Tomemos el ejemplo de vidrio volcanico, que por definiciébn es un sdlido sin
una estructura atdbmica definida, evidentemente esto los sitia muy lejos de un cristal
perfecto, para emplear las palabras de Simon, una sustancia en equilibrio interno
(del cual hablamos anteriormente) y mismo que en el 0 absoluto alcanzard una
entropia de 0, por lo tanto, un cristal que no se encuentra en equilibrio interno
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alcanzara una entropia diferente de 0. Las evidencias se sustentan en las siguientes
consideraciones:

En 1923 Gibson y Giauque publicaron una investigacion donde subenfriando
Glicerol -el subenfriamiento consiste en enfriar un liquido muy por debajo de su
punto de fusion evitando que se solidifique- consiguieron llevarlo a 159° y 153° K,
momento en que la sustancia se vitrificO por completo (aunque este proceso habia
comenzado en 190° K), continuaron disminuyendo la temperatura hasta casi 70° K
y compararon las curvas que describia la gréfica de calor especifico contra
temperatura para un soélido cristalino que pasé por el mismo proceso de enfriamiento
y para el liquido que fue vitrificado. El resultado se presenta en la figura 7.1:

El experimento de Gibson y Giauque

0.5

Glicerol liquido(subenfriado)
04 — Glicerol (transicion liquido-vidrio)
Glicerol (cristal)

02 —

Capacidad Calorifica/T (kJ/molK)K

0 20 40 60 80 100 120 140 160 180 200 220 240 260 280 300 320
T(K®)

Figura 7.1 La grafica muestra la aproximacién del glicerol vitreo a su contraparte cristalina, es
importante tomar en cuenta que, a pesar de la tendencia a semejarse al cristal, el vidrio mantiene
una diferencia de entropia que contintia hasta el 0 absoluto (modificado de Gibson y Giauque, 1923).

Al analizar la grafica podemos observar que la capacidad calorifica de la glicerina
superenfriada es mucho mayor que la de su contraparte cristalizada y, por tanto,
también la entropia; por otro lado, tenemos que la glicerina vitrificada posee una
entropia muy similar a la de los cristales. Para determinar la diferencia de entropia
a una temperatura dada se empleo la siguiente ecuacion:

Tm.p.

AH¢, 14 daT
As = #S;m f [Cp(vidrio) — Cp(cristal)] T
T

Donde:
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As: Diferencia de entropia

AHpy g6, Entalpia de fusion

Tm.p.: Temperatura de fusion

Cp(vidrio): Capacidad calorifica a presion constante del vidrio
Cp(cristal): Capacidad calorifica a presion constante del cristal
T: Temperatura de evaluacion

Gibson y Giauque emplearon esta férmula para evaluar 4s en 70°K y determinaron
que equivalia a 5.6 cal/mol, asimismo, aseguraron que esta diferencia (5.6) no
desapareceria al llegar a 0 K. Esto es lo que se llama entropia residual, a menudo
se refiere a ella como Energia de punto O.
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VIIl. Aplicaciones a las Ciencias de la Tierra de la tercera ley
de la Termodinamica.

El estudio de la Tercera Ley de la Termodinamica tiene importantes e interesantes
aplicaciones a las Ciencias de la Tierra, por ejemplo, nos permite predecir la
entropia de las estructuras cristalinas y su comportamiento a diferentes
temperaturas, ademas de que es necesario contar con valores de entropia de
numerosos minerales, mientras mas exactos, mejor.

Es importante entender que las aproximaciones hechas mediante la ecuacion de
Maier Kelley para estimar la capacidad calorifica de una sustancia no son
completamente fiables, como se documenté al estudiar la entropia residual. Esto
induce a pensar que tenemos en nuestras manos mas elementos que aportan
entropia a las sustancias. Entonces hemos de hacernos una pregunta importante:
¢ Por qué existe la entropia residual?

Recordemos que la entropia esta estrechamente relacionada con el desorden y la
aleatoreidad en un sistema, la ecuacion de Boltzmann-Planck nos dice que:

S=klnW
Donde:
W = Numero de posibles arreglos distinguibles

k = Constante universal de gases ideales/Numero de Avogadro
(1.3805 J/°K)

Si W fuera 1, nos encontrariamos ante una sustancia que contiene un solo
microestado posible y el resultado de realizar la operacion seria S = 0. Una
sustancia que no presenta grados de libertad para los microestados es casi
imposible de encontrar y en este capitulo explicaremos cuales son los elementos
que contribuyen al desorden en las sustancias.

Para adentrarnos en el tema debemos revisar primero la entropia de mezclas: esta
se encuentra en soluciones en fase solida, liquida y gaseosa donde se dan
sustituciones aleatorias. La entropia que se produce aqui se calcula mediante la

féormula:
n
—R Z x; In x;
i=1

Donde:
R= Constante del gas ideal

n= NUumero de componentes en la mezcla
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x; = Fracciones molares de los componentes de la mezcla (expresados
en porcentaje)

De tal manera que la férmula aplicada a una mezcla binaria se expresaria como
sigue:

—R[(x; Inxq) + (x5 In x3)]

El valor de entropia que se obtiene mediante esta ecuacion es un elemento que
permanece constante en la sustancia y no cambia con la temperatura (Fegley,
2013).

Los aportes de las mezclas aleatorias pueden no parecer importantes, sin embargo,
al analizar la figura 8.1, vemos como se comporta la entropia al variar la cantidad
de componentes de la mezcla.

Variacion de la Entropia de Mezcla con diferentes proporciones
molares para diferentes soluciones de componentes variables

14
i —_Entropia para solucion binaria
12—
101 i — _Entropia para solucién ternaria con 1
componente constante
5 7 A N Entropia para solucién cuaternaria con 2
£ componente constante
- ¢f¢ =TT T ===
-7 | T~
4 ,_ Pl - I = ~ ~
'd
’ | N
7 N
2 - e AN
Vi \
/ \\
0
0.2 0.4 0.6 0.8 1 1.2

Proporcién molar de una de las variables

Figura 8.1. Esta gréfica representa la variacion de la entropia de mezclas al tomar en cuenta cada
vez mas componentes. El nimero de atomos incrementa 1 unidad en cada curva.

La figura 8.1 muestra el comportamiento de diferentes soluciones al variar el nimero
de componentes y al cambiar la proporcion de estos, en todas las situaciones se
vario unicamente la proporcion de un par de componentes y el resto se mantuvo
constante a 50% del total de solucion en el caso de la solucion ternaria y a 25%
para ambos en la solucién cuaternaria. Es importante notar que la maxima entropia

31



se alcanza al tener componentes en cantidades iguales, por ello se alcanzara la
maxima entropia cuando la solucién binaria tenga 50% para cada componente, 0
cuando la solucion ternaria tenga 25% para cada componente.

Entropia configuracional

La entropia configuracional surge de las mezclas y sustituciones de diferentes
atomos en los minerales, estos atomos pueden ser metales en aleaciones, cationes
y aniones en diferentes minerales.

Minerales

Uno de los ejemplos més palpables que existen son las soluciones sélidas donde la
posibilidad de encontrar un atomo en distintos sitios cristalograficos hace evidente
las multiples configuraciones cristalograficas que se pueden presentar a lo largo de
las series de minerales. Estas configuraciones diferentes se deben a sustituciones
en un sitio cristalografico y el desorden que aportan contribuye a la entropia residual;
esta se describe mediante la siguiente formula:

S = —RZZxU lnxij
j i

Donde:
R : Constante del gas ideal

j : Sitios cristalograficos donde existe sustitucion (M1, M2, M3, T1, T2,
etc.)

i : Atomos i que forman parte de las sustituciones
x;j - Fraccion molar de los atomos en cada sitio cristalografico
Veamos como describir las sustituciones mediante un ejemplo:

Analicemos primero la solucion sélida del olivino, ésta es representada por dos
extremos: Forsterita (Mg2SiO4) y Fayalita (Fe2SiO4), alrededor de los cationes
observamos dos poliedros de coordinacion octahedrales (M1 y M2) que son
ocupados indistintamente por Fe y Mg. La figura 8.2 nos ayudara a comprender
mejor la estructura de este mineral.
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Figura 8.2. Estructura atémica de la forsterita en el plano (100), donde los circulos mas grandes

corresponden a oxigeno y los circulos negros corresponden a Si, representando el centro de los

sitios tetrahedrales de la silice. Los circulos amarillos y rojos corresponden a sitios octahedrales M1
Y M2y corresponden a Mg (modificado de Huang, 2005).
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Una solucion sélida de Fayalita (23%) y Forsterita (77%) seria descrita como:

S = —RZZxU lnxij
j i

S = —R|[(forsterita Ln forsterita + fayalita Ln fayalita)y,
+ (forsterita Ln forsterita + fayalita Ln fayalita)]y,

S = —R[(0.77Ln0.77 + .23 Ln 0.23) ;1 + (0.77 Ln 0.77 + .23 Ln 0.23) 115 ]
S = 8.96758596

Notemos que al hablar de la sustitucidbn de cationes en sitios cristalograficos
estamos hablando en realidad de una mezcla, por ello tenemos una formula muy
similar a la de entropia de mezclas y por lo tanto hemos de considerar que la
entropia maxima sera alcanzada cuando los iones tengan proporciones iguales
entre si.
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Cristales imperfectos

Existen sustancias cuyas moléculas pueden presentarse en distintas
configuraciones, por lo que surge la pregunta: ¢ Como influye esto en la entropia?
En 1932, Clayton y Giaugue publicaron un estudio del mondxido de carbono, con él
formaron un cristal casi perfecto de CO, pero tras analizar su entropia y realizar las
correcciones pertinentes, notaron que la entropia calculada correspondia a una
cantidad menor de la prevista (1 cal/mol k 0 4.1868 J/mol K). Esta discrepancia de
resultados los llevé a proponer que las moléculas de CO podian presentar dos
arreglos, en los cuales los extremos de las moléculas alternaban sus atomos:
CO

ocC
El aporte de entropia seria calculado mediante:
S =RIn(2)
S =577]/mol K
Y para otros cristales con diferentes disposiciones, tendriamos que:
S =RIn(n)
Donde:
S = entropia configuracional
R = Constante del gas ideal
n = arreglos moleculares posibles

Es importante aclarar que, en el experimento antes mencionado, los resultados del
calculo de la entropia no fueron exactos, la ecuacion arrojé un niamero mayor al
esperado, esto puede ser explicado al considerar que los arreglos moleculares
poseen cierto grado de certidumbre y su acomodo no es completamente azaroso.

Entropia Isotépica

Como sabemos, los atomos que componen a los minerales frecuentemente
presentan atomos del mismo elemento, pero con diferente cantidad de neutrones,
es decir: isétopos. La presencia de iso6topos también contribuye a la entropia
residual en los minerales.

Cuando tratamos la entropia isotépica debemos analizarla como una mezcla y los
componentes de esta son los diferentes is6topos con que se cuenta junto con sus
respectivas proporciones molares, es decir:
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n
—R Z x; Inx;
i=1

Donde:
R = Constante del gas ideal
n = NUmero de componentes en la mezcla

x; = Fraccion de los is6topos de la mezcla (expresados en porcentaje)
Al sustituir esta férmula en una solucion binaria obtenemos:
S = —R[x;Inx; + x; Inx,]

Si nos encontramos ante un mineral con mas de un tipo de atomo en su formula, la
entropia isotopica sera igual a la suma de las entropias de cada atomo multiplicadas
por los coeficientes estequiométricos que afectan a los atomos en la férmula del
mineral.

Si analizaramos Unicamente dos is6topos de un solo elemento, encontraremos que
el punto con menos orden resulta cuando los is6topos se encuentran en
proporciones de 50% y 50%. En la figura 8.3 se observa como aumenta la entropia
conforme se agregan elementos.

A menudo consultamos la entropia de los minerales en tablas basadas en
mediciones hechas a condiciones estandar y que pueden acortar enormemente
nuestra labor. Sin embargo, es importante notar que durante la historia geoldgica
las proporciones de is6topos presentes en la naturaleza no son constantes, un
ejemplo palpable es la variacion de 10 y 180 en el agua presente en los sedimentos
marinos y lacustres que obedece a los cambios en la temperatura global; asimismo,
la realcion isotépica de los isétopos radiogénicos aumenta en el tiempo en relacién
con el decaimiento radiactivo de los isGtopos padres.

Ulbrich y Waldabum (1975) seifalan acertadamente la importancia de tomar en
cuenta que el plomo nativo que cristalizdo hace 3000 millones de afios no poseia la
misma entropia en el momento de cristalizar (8.934 J/molK) que un mineral igual
que cristalice el dia de hoy (8.917 J/molK), la diferencia ciertamente es poca debido
a la estabilidad de la relacion de atomos de plomo pero si consideraramos al
elemento uranio encontrariamos que una muestra de Uranita presentaria 2.285
J/molK hace 3000 millones de afios mientras que hoy en dia la entropia isotopica
que el mineral presenta al formarse se encontraria en el orden de 0.36 J/molK
(Ulbrich y Waldabum, 1975). Otro punto importante por entender es el decaimiento
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radiactivo de los atomos a otros isétopos radiactivos mas estables que modifican la
proporcion de los is6topos de un elemento y ademas agrega is6topos de otros
elementos a la estructura cristalina.

Aportes de entropia isotopica

—
'Entmp\'a isotopica para 1 1
Isolo atomo con 2 isétopos|
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Figura 8.3. Esta grafica representa la variacion de la entropia isotopica al tomar en cuenta cada vez
mas atomos. El nimero de &tomos incrementa 1 unidad en cada curva y se asume que cada atomo
presenta dos is6topos. Notese que en cada incremento se asume que las proporciones de is6topos
son las mismas para cada atomo.

La figura 8.4 puede parecer un tanto compleja a primera vista, pero resulta muy util
para comprender la importancia de tener en cuenta la edad de los minerales que
presentan decaimiento radiactivo cuando pretendemos calcular su entropia pues
podemos llevarnos sorpresas y realizar calculos erroneos.
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Figura 8.4. Esta grafica presenta en el eje de las x los miles de millones de afios anteriores a nuestros
dias. En el eje y del lado izquierdo y derecho se presenta la entropia en J/molK. Las curvas Pb y U
representan la evolucion de la entropia isotopica que presenta el plomo y el uranio de los minerales
gue han cristalizado durante diferentes periodos de tiempo. La curva U-Pb muestra la evolucion de

36



la entropia isotépica de un mol de uranio que cristaliz6 hace 2000 millones de afios y que decae
hacia is6topos estables de plomo (modificado de Ulbrich y Waldabum, 1975).

Entropia Magnética

Los metales de transicion y los lantanidos presentan entropia magnética, esta es
producida gracias a electrones desapareados, estos electrones tienen un momento
magneético que puede estar desordenado u ordenado con respecto a los momentos
de los demas electrones desapareados (Fegley, 2013). La entropia magnética se
manifiesta como un aporte de entropia similar a los que hemos revisado.

Antes de revisar la formula para determinar la cantidad de entropia aportada,
debemos revisar algunos conceptos. La configuracion electronica de los atomos se
establece a partir de los cuatro nimeros cuanticos, como se muestra en la tabla 8.1.

Nombre ¢En qué consiste? Valores Otros
valores
Numero Distancia promedio y nivel de|1,23,....n |KLMN,O,P
principal(n) energia del electron al nucleo del
atomo
NUmero Momento angular orbital del|0,1,2,...,n- | s,p,dfg,h
azimutal (1) electron, corresponde con los |1
orbitales ocupados por los e
Numero Describe la energia de un electrén |
cuéntico en un campo magnético y esta
magnético (my) | relacionada con la orientacién
espacial del orbital. Tiene valores
de—-lal
NUmero Relacionado con el momento 1 1
cuantico  de | angular del espin de un electrén to Ty
espin (ms)

Tabla 8.1 NUmeros cuanticos. Para comprender a qué se refieren las férmulas para calcular los
aportes de entropia magnética, debemos entender qué es el nimero cuantico magnético y el nimero
cuéntico de spin y para ello debemos también conocer el resto de los nimeros cuanticos.

La entropia magnética es calculada mediante la siguiente formula:
S=RIn(2S +1)

Donde S es determinada a partir de la suma total del momento angular del
espin:

S=|Xms]
Para la entropia de los lantanidos y actinidos se emplea la siguiente ecuacion:

S =RIn(2J + 1)
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Donde J es calculada mediante:
J=IL—-S|o6|L+S|

La eleccién entre usar una suma o una resta dependera de la Orbita externa, si esta
completa con mas de la mitad de los electrones se empleard una suma y si no, una
resta.

S corresponde a:
S= | Xms|

Y L corresponde al momento angular orbital del &tomo:
L=|Xm|

Veamos un ejemplo, calculemos la entropia magnética que aporta el cromo 3+ y los
valores que debemos obtener para J, Ly S.

Para empezar, debemos revisar el niumero cuantico
3d3

Entonces debemos recurrir a los diagramas de flechas:

-2 -1 0 +1 +2
Al tener 3 electrones desapareados:
=13(1)| =2
S= |3 (z)l T2
Y como esos electrones se encuentran en las posiciones -2, -1y 0

L=]-2—-1+0|=3

Debido a que la orbita externa no esta llena con més de la mitad de su capacidad
J=1L-sl=1
B S 2
Al encontrarnos revisando un metal de transicion, los numeros Jy L son irrelevantes,
la entropia magnética es:

S=RIn(25+ 1) =8.314472 xIn4 =11.53

Es importante que cuando calculemos la entropia total de un mineral tengamos en
cuenta sus propiedades magnéticas y las temperaturas de transicién pues pueden
afectar considerablemente el calculo de entropias, particularmente cuando tratamos
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de calcular AS debemos ser cuidadosos de que entre los limites superior e inferior
no exista una etapa de transicion que pasemos por alto.

Anomalia Lambda

La anomalia lambda es un fendmeno que aparece como un pico repentino en una
curva de capacidad calorifica (figura 8.5) cuando se alcanza una temperatura en la
que ocurra una transicion magnética, por ejemplo, la temperatura de Curie. Autores
como Fegley et al (2013) y Ulbrich & Waldbaum (1976) la consideran como un
fenémeno caracteristico de los materiales magnéticos que corresponden con
cambios de fase de primer y segundo orden y argumentan que cuando las
sustancias alcanzan esta temperatura, el orden que poseian los electrones respecto
a los demas es destruido y ocurre un aumento en la entropia; y muchos articulos la
toman como un hecho dado pese a que existen numerosas sustancias sin
propiedades magnéticas que presentan este tipo de anomalias.

100 30

ao—A 25'B

20
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15
40 |

20 = 5

20 40 60 80 10 20 30 40 50 60
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Cp (3/[mol*K])

20 40 60 80 100 15 30 45 60 75
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Figura 8.5. Diferentes materiales que muestran aumentos similares de calor especifico debido a
transiciones magnéticas (Modificado de Fegley et al. 2013).
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Sin embargo, Mnyukh (2011) y Vodyanoy & Mnyukh (2010) argumentan que esta
anomalia no solo no es exclusiva de las sustancias magnéticas, sino que ademas
se trata de un calor latente resultante de un cambio en la estructura cristalina de las
sustancias, asimismo argumentan que esta anomalia también aparece debido al
meétodo de medicion (Vodyanoy & Mnyukh, 2010).

Relaciones de la termodindmica con respecto al tiempo.

Ahora que hemos estudiado la Tercera Ley de la Termodinamica y sus
implicaciones en los minerales y que entendemos un poco mejor la entropia desde
un punto de vista atébmico y relativamente palpable, procederemos a estudiar sus
implicaciones sobre el tiempo, a partir de la siguiente pregunta: ¢ Por qué transcurre
el tiempo?

Primero debemos considerar como percibimos el tiempo. A menudo lo observamos
como un elemento ciclico, pues nuestros métodos para medirlo estan basados en
métodos ciclicos: un reloj cuyas manecillas vuelven al mismo punto cada cierto
tiempo -por consiguiente, los dias que alternan entre oscuridad y luz-, un afio en el
que la Tierra completa una érbita alrededor de su estrella, entre otros. Sin embargo,
todos los elementos mencionados poseen cierta reversibilidad, de tal manera que
podriamos argumentar que si estos ciclos transcurrieran al revés no nos dariamos
cuenta y todo seguiria su curso, de hecho, ni siquiera violarian las leyes de Newton
(Goldstein, 1995). Sin embargo, al observar una roca ser atacada por el
intempersimo y posteriormente disgregada para que después sus particulas sean
transportadas podemos concluir que pasé de un estado relativamente ordenado a
uno que definitivamente estd muy lejos de serlo, al hacer esta distincion también
podemos concluir que existe un antes y un después debido a la asimetria de los
eventos que analizamos.

Claussius propuso en 1865 el concepto de la flecha del tiempo termodinamica como
una consecuencia del teorema de Carnot (Zeh, 2007) y argumentd que el universo
se dirigia irremediablemente hacia una muerte térmica pues considerd que viviamos
dentro de un sistema aislado que eventualmente alcanzaria una entropia maxima
donde el trabajo mecanico ya no seria posible (Goldstein, 1995) debido a que la
Segunda Ley de la Termodindmica nos dice que en un sistema aislado la entropia
tiende a incrementar y nunca a disminuir.

Si consideramos el universo que habitamos como un sistema aislado, podriamos
argumentar que la entropia incrementara cada vez mas hasta alcanzar un punto
maximo en el cual todo el trabajo mecanico que pudo realizarse ha sido realizado y
en su lugar tenemos un universo que cuenta con una temperatura mayor a la que
existi6 cuando empez6 su vida, sin embargo, es importante apuntar que no
conocemos las fronteras de nuestro universo y que bien podriamos encontrarnos
en un universo infinito, por lo que nos enfrentamos también a la incertidumbre de no
tener una respuesta para el comportamiento de la entropia en un sistema de
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paredes infinitas; aun asi existe evidencia que apunta fuertemente a que el universo
se calienta en lugar de enfriarse (Chiang et al, 2020), lo que sugiere que por lo
menos el incremento de entropia es un elemento real en la evolucion del cosmos.
Este concepto de direccionalidad del tiempo fue propuesto y explorado por Arthur
Eddington en 1928 en su libro The Nature of the Physical World y se le conoce como
La Flecha del Tiempo.

Hoy en dia existen teorias que complementan la teoria del destino final del universo,
asi como otras que lo refutan, sin embargo, resulta muy interesante comparar esta
perspectiva con la que tuvo James Hutton un siglo antes y que a la fecha se
considera pilar en las Ciencias de la Tierra: “No encontramos un vestigio del
comienzo, no hay perspectiva de un final”.

41



IX. Conclusiones

El estudio de la Tercera Ley de la Termodinamica y sus consecuencias para la
entropia nos lleva a formular las siguientes conclusiones:

1-

La entropia es una magnitud medible. Podemos medirla a partir de valores
de la capacidad calorifica de las sustancias y la podemos obtener de manera
experimental o tedrica a partir de datos calorimétricos.

La Tercera Ley de la Termodinamica es valida y todas las sustancias la
siguen. Si bien no existe sustancia que se encuentre en un estado perfecto
de equilibrio, la capacidad calorifica tiende a 0 en 0°K

Sin la Tercera Ley de la Termodinamica no podriamos obtener la energia
libre de Gibbs a partir de datos calorimétricos. Esta ley surge como respuesta
a la necesidad de predecir la direccion de las reacciones y cumple con su
cometido brillantemente.

Es imposible alcanzar el 0 absoluto. Hasta ahora, no existe sustancia
conocida que se encuentre en un estado de equilibrio completo, siempre
existe un grado de desorden que nos impide alcanzar el 0 absoluto, pero eso
no impide que las sustancias sigan las reglas de la Tercera Ley de la
Termodinamica.

Los materiales no pueden alcanzar el 0 absoluto debido a la falta de
equilibrio, la causa de esto es la existencia de la entropia residual, producto
de las imperfecciones en la red cristalina, las mezclas de sustancias, iones,
isétopos, entre otros.

Los céalculos de entropia son importantes en las Ciencias de la Tierra para
predecir reacciones. Gracias a la Tercera Ley de la Termodinamica podemos
recurrir a modelos que provienen de datos de laboratorio pero también
podemos recurrir a datos tedricos.

La comprension de la falta de equilibrio de las sustancias resulta facil de
comprender para los profesionales de las Ciencias de la Tierra debido al
estudio de Cristalografia, Mineralogia y Geoquimica. Y pueden servir como
un buen ejercicio de repaso para los alumnos que se encuentren cursando
estas materias.
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Cuestionarios de autoevaluacion

Primera parte. Lea cuidadosamente este cuestionario y para contestarlo
marque con una equis (X) la opcién correcta que corresponda a la pregunta
gue se le formula.

1. ¢Cuando fue publicado el teorema de Nernst?
a. 1905
b. 1906
c. 1923
d. 1900

2. ¢Quién contribuyd a ampliar el teorema de Nernst?
a. Francis Simon
b. Albert Einstein
c. Sir James Dewar
d. William Giauque

3. ¢Quién publico el primer modelo para describir la capacidad calorifica de las
sustancias a bajas temperaturas?
a. Peter Debye
b. Albert Einstein
c. Sir James Dewar
d. Francis Simon

4. ¢Cuando lo publicé?
a. 1905
b. 1906
c. 1900
d. 1907

5. ¢Cual era el problema del modelo anterior?
a. Describia la capacidad calorifica Unicamente a volumen constante
b. No describia ninguna capacidad calorifica
c. Solo era exacto a bajas temperaturas
d. Solo describia la capacidad calorifica de sustancias a temperatura
ambiente

6. ¢Quién mejor6 este modelo?
a. Peter Debye
b. Albert Einstein
c. James Dewar
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d. Francis Simon

7. ¢Quién probd la veracidad de la Tercera Ley de la Termodinamica?
a. Peter Debye
b. Albert Einstein
c. William Giauque
d. Francis Simon

8. ¢Quién recibio el premio Nobel por su trabajo con la Tercera Ley de la
Termodinamica?
a. Peter Debye
b. Albert Einstein
c. William Giauque
d. Francis Simon

9. ¢Qué podemos calcular gracias a la Tercera Ley Termodinamica?
Entropia

Energia libre de Gibbs

Constantes de equilibrio

Todas las anteriores

oo op

10.¢Cuél de las siguientes sustancias probablemente tiene mayor entropia
residual?
a. Cristal perfecto
b. Vidrio volcanico
c. Vidrio monoatomico
d. Mineral magnético

11.:De acuerdo a Simon, como debe encontrarse una sustancia para que pueda
alcanzar 0°K?
a. En estado puro
b. Libre de is6topos
c. Como un cristal perfecto
d. En equilibrio

12.En la ecuacion de Boltzmann-Planck, ¢ Qué indica la variable W?
a. La variacion de entropia de la sustancia
b. La capacidad calorifica de la sustancia
c. Los estados observables de la sustancia
d. La constante de los gases ideales

13.Para una solucion binaria, ¢Qué proporcion molar debe existir entre los
componentes de la mezcla para alcanzar el de entropia maximo?
a. .01y.99
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14..Y para una cuaternaria?
a. .01, .01, .01y .97
b. .3,.3,.3y.1
c. .5,.25,.12, .03
d. .25, .25, .25, 25

15. ¢ Qué hay de una solucion ternaria?
a. .01,.01,y.98
b. .333,.333y.334
c. .25, .5y.25
d. .66, .33, .01

16.Si una molécula puede tener Unicamente 1 arreglo espacial en la estructura
cristalina, ¢ cudal seré su valor de entropia configuracional?
a. 1
b. Sera igual a la Constante de los gases ideales(R)
c. 0
d. Seraigual a la Constante de Boltzmann

17.¢,Do6nde es mas probable que se encuentre un alto aporte de entropia
isotopica?
a. Mineral con pocos isétopos y relaciones muy cercanas a 1
b. Mineral con muchos isétopos y con un isétopo tomando mas del 80%
c. Mineral con pocos isétopos y ratios lejanos a 1
d. byc

18. ¢ La entropia isotopica puede variar?
a. Si, con el paso del tiempo
b. No, los is6topos se mantienen constantes
c. Si, con la temperatura a la que se realicen las mediciones
d. Si, de acuerdo con los electrones desapareados de los elementos de
transicion

19. ¢ Qué elementos presentan entropia magnética?
a. Elementos de transicion y lantanidos
b. Gases Nobles
c. Todos los metales
d. Solo las tierras raras
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20.Con relacion a la entropia magnética, ¢ Cuando debes emplear el valor J y

cuando el valor S?

a. Cuando me encuentro ante un metal de transicién y un Lantanido,
respectivamente

b. Cuando me encuentro ante un Lantanido y un metal de transicion,
respectivamente

c. Se emplean indistintamente, Unicamente representan métodos
distintos de calcular la entropia magnética

d. Cuando los orbitales estan llenos con mas de la mitad de su capacidad
electronica puedo emplear J y en caso contrario, S

Segunda parte. Responda las siguientes preguntas con textos claros y bien

fundamentados.
1 ¢Quién(es) descubrieron la Tercera Ley de la Termodinamica?
2. ¢Quién fue el primero en describir la capacidad calorifica de las sustancias a
bajas temperaturas?
3. Realiza una linea del tiempo acerca de la historia de la Tercera Ley de la
Termodinamica. Debe responder las siguientes preguntas:
a. ¢Quiénes fueron los precursores de la tercera ley?
b. ¢Cudles son las fechas importantes en que se publicaron trabajos de
la tercera ley?
c. ¢Qué cientificos participaron?
4. ¢Por qué es imposible alcanzar el 0 absoluto?
5. ¢Qué cantidad de trabajo se requiere para alcanzar el 0 absoluto?
Demuéstralo empleando la ecuacién de Carnot.
6. ¢Como afecta el desorden de un sistema a la entropia de este?
7. ¢Laentropia es una propiedad? ¢ por qué?
8. ¢Por qué es importante la Tercera Ley para la Termodinamica en Ciencias
de la Tierra?
9. ¢Como podemos calcular la constante de equilibrio a partir de datos

calorimétricos? (presenta la formula).
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10. En el momento en que fue publicado ¢qué objeciones recibio el teorema de
Nernst?

11. Describe de manera sencilla:
a. Entropia residual
Entropia de mezclas
Entropia configuracional
Entropia isotdpica
Entropia magnética

®cooo

12.Redacta un texto que resuma la Tercera Ley de la Termodinamica, pero hazlo
como si te dirigieras a alguien que no esta familiarizado con la materia.
Procura ser conciso y procura que tu forma de explicar no sea muy compleja.

Tercera parte. Lea cuidadosamente cada problema, escriba el desarrollo de
la solucion y proporcione los resultados en el sistema de unidades
internacional.

1. Tras analizar una muestra de microclina al microscopio, encuentras que
hubo una exsolucién pertitica de plagioclasa sddica, los analisis geoquimicos
indican que la plagioclasa constituye 16% de la fraccién molar del sélido que
estas estudiando. Calcule la entropia de Mezcla.

2. Si en el microscopio encuentras un cristal de forsterita (Mg2SiO2) que tiene
un halo de alteracioén donde el olivino ha sido reemplazado por serpentina y
magnesita. Suponiendo que la serpentina representa el 7% de la masa molar
y la magnesita 4%, calcula la entropia de mezcla del sélido que estas
estudiando.

3. Grafica el cambio en la entropia configuracional de una espinela normal con
la formula MgAl204 que pasa de una inversion de 0 a una de 100%, considera
que la férmula es: ®Y(A1xBx)°®(AyB1y)2 O4. Considera que los cationes no
tienen ninguna preferencia de sitio octahedral o tetrahedral. Realiza dos
graficas de acuerdo con lo siguiente:

a. Unicamente variando valores del sitio tetrahedral
b. Unicamente variando valores del sitio octahedral

4. Grafica el cambio en la entropia configuracional de una solucion forsterita-
fayalita con la formula que pasa de un contenido de forsterita de 0 a uno de
100%, considera que los cationes no tienen ninguna preferencia de sitio M1
o M2.
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5. Obtén la entropia magnética que aporta el hierro.
6. Obtén la entropia magnética que aporta el neodimio.

7. La molécula de NO puede presentar las siguientes configuraciones(Lewis et
al, 1975):
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
Calcula la entropia configuracional de un cristal de NO.

8. EIN20:2 puede presentar su molécula de las siguientes maneras (Lewis et al,
1975)

Calcula la entropia configuracional de un cristal de N202

9. El K* posee una abundancia de 6.53% en el feldespato potasico (Brewer,
1936). Asume que solo existe otro is6topo (K2?) en el mineral y calcula el
aporte de entropia isotopica que existe.

10. En la superficie existe un ratio de Li’/Li® = 12.14 (Brewer, 1934). Calcula la
entropia isotépica para una muestra de Litiofosfato que cumpla con este ratio.
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Apéndice 1: Respuesta a los cuestionarios de autoevaluacion

Primera parte. Respuestas al cuestionario de opcion multiple.

1. A)
2. A)
3.B)
4. D)
5. D)
6. A)
7.C)
8. C)
9. D)
10. B)
11. D)
12. C)
13.C)
14. D)
15. B)
16. C)
17. A)
18. A)
19. A)

20. B)



Segunda parte. Respuestas a las preguntas de desarrollo.

1. W. Richards y Walther Nernst descubrieron la tendencia de la entropia. Nernst
y Francis Simon le dieron forma al teorema.

2. James Dear habl6 de su comportamiento.

3. Ejemplo

1873

Gibbs propone el concepto de
energia libre de Gibbs

1875

Heinrich Weber descubre
variaciones de capacidad
calorifica del diamante
relacionadas con aumento de
temperatura

1905

No existia forma de predecir

la entropia de las reacciones

hasta que Nernst propone el
teorema de Nernst

4. Una respuesta puede incluir:

1912

Debye modifica el modelo de
Einstein y publica uno mas
acertado.

1907

Albert Einstein propone un
modelo para describir el
comportamiento de la
capacidad calorifica de las
sustancias

1905

James Dewar demuestra que
la capacidad calorifica del cae
con la temepratura

Descripcién del concepto de entropia residual
Porqué existe y mencionar los diferentes aportes que existen

Ejemplo:

1930

Simon propone que se
modifique el Teorema de
Nernst cambiando sustancia
guimicamente pura por
sustancia en equilibrio
interno

1922-1949

Giauque comienza a realizar
investigaciones sobre la
Tercera Ley y sus esfuerzos
culminan en un Premio Nobel

Inevitablemente las sustancias cuentan con algun grado de desorden
(mezclas, impurezas, isétopos, defectos estructurales, etc.), este tipo de
elementos provoca que al aproximarse al 0 absoluto, la entropia solo se
acergue a ese valor pero no alcance el 0 debido a los aportes de entropia
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gue se mantienen. Los aportes de entropia se conocen como entropia
residual y no desaparecen a menos que el desorden sea eliminado.

¢, Qué cantidad de trabajo se requiere para alcanzar el 0 absoluto?
Demuéstralo empleando la ecuacién de Carnot

Mediante la ecuacién del refrigerador de Carnot la imposibilidad de
alcanzar el 0 absoluto:

Se debe describir la forma en que el desorden cristalografico, la presencia de
diferentes isétopos, defectos cristalograficos y el desorden de spin
electréonico, hacen que aumente la entropia del sistema. Puede incluir
también como es que la ecuacion de Boltzmann Planck describe la entropia
cuando existe un solo grado de libertad en el sistema.

Ejemplo:

El desorden en las sustancias provoca que la entropia aumente, pues la
aleatoreidad de las mezclas de sustancias, is6topos, orientaciones de
moléculas y electrones contribuyen con aportes de entropia. Mientras mas
grados de libertad existen en el sistema, mayor sera la entropia. Un ejemplo
palpable es la ecuaciéon Boltzmann-Planck, donde al sustituir el nimero de
arreglos posibles podemos darnos cuenta de que si contaramos unicamente
con 1, el valor de la entropia residual caeria a 0.

S=k InW

Donde:
W=Numero de posibles arreglos distinguibles
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7. Se debe explicar que la entropia si es una magnitud, pues es una cantidad
medible, también debe hablar de la forma en que se obtiene la entropia, se
sugiere que emplee el grafico de la definicion gréfica de entropia.

Ejemplo:

La entropia es una magnitud que puede medirse al calcular la integral de la
capacidad calorifica de las sustancias dividida por la temperatura, es

.k
decir:—2 .
molK

cuando pretendemos obtener una diferencia de entropia para sustancias que
pasan de una temperatura 1 a una temperatura 2.

El hecho de que sea una integral también nos permite estimar AS

La definicion grafica de entropia
0.8

07 |—
06
05 |—
04 |—
03 |—

0 | S=area

0.1

Energia kJ/mol

0 50 100 150 200 250 300
T(K®)

8. Se debe de explicar cuales son las cosas que nos permite calcular la Tercera
Ley de la Termodinamica mediante datos calorimétricos: Entropia, energia
libre de Gibbs y constantes de equilibrio.

Ejemplo:

La Tercera Ley de la TermodinAmica nos ayuda a describir el
comportamiento de la entropia a bajas temperaturas por lo que también
otorga un método para su estimacion a una temperatura dada. Gracias a esta
ley, podemos obtener mediante datos calorimétricos Entropias de
sustancias, Energia Libre de Gibbs de reacciones y constantes de equilibrio
mediante datos calorimétricos. También explica la imposibilidad de alcanzar
el 0 absoluto gracias al concepto de entropia residual.

aAStOtlf

af = AStOt(SySO) - R ln Q
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0 =AS;,:(sys®) —RInQ

ASiot(sys®) =R InQ
AS.,:(sys®) =RInK

AStot(sys°) I
R

AStot(sys®)
R

nkK

e

10. Se puede explicar la dificultad de la época para realizar mediciones a bajas
temperaturas, y la imposibilidad de alcanzar el 0 absoluto para comprobar la
veracidad de la ley.

Ejemplo:

El teorema de Nernst fue propuesto cuando los estudios a bajas
temperaturas eran pocos Y la tecnologia para llevarlos a cabo era limitada.
Debido a que comprobar el teorema implicaba experimentar con tecnologia
que practicamente no se conocia, resultaba dificil conseguir probar la
veracidad o el error de Nernst. AlUn después de numerosos experimentos
existia debate al respecto debido a la imposibilidad de alcanzar el 0 absoluto
debido a la entropia residual, un elemento que no habia sido considerado por
Nernst debido a sus limitaciones experimentales.

11. Describe de manera sencilla:
a. Entropia residual

Se debe de explicar que la entropia residual impide a las sustancias
alcanzar el 0 absoluto pues es una manifestacion de que la sustancia no
esta en equilibrio, puede incluso hablar de las causas de esto, pero es
innecesario pues las respuestas las dara en los siguientes incisos.

Ejemplo:

Son contribuciones de entropia que poseen las sustancias gracias a la
falta de equilibrio interno generado por mezclas, isétopos, defectos
estructurales, etc. Estas no desaparecen y se mantienen constantes,
haciendo imposible alcanzar el 0 absoluto.

b. Entropia de mezclas
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Se debe de argumentar como las sustancias que se encuentran
mezcladas con otras ocupan lugares de manera aleatoria y como esta
incertidumbre se resuelve mediante la ecuacion correspondiente.

Ejemplo:

Cuando se tiene una soluciobn de varios componentes, dichos
componentes pueden sustituir a los demas en sitios aleatorios, la
incertidumbre que genera su disposicién provoca un aporte de entropia
gue es descrito mediante la siguiente ecuacion:

n
—R Z x; In x;
i=1

Donde:
R = Constante del gas ideal
N = Numero de componentes en la mezcla

x; = Fracciones molares de los componentes de la mezcla (expresados
en porcentaje).

c. Entropia configuracional

Se debe de argumentar sobre la importancia de las redes cristalinas, para
ello debe hablar también de los conceptos de cristal y vidrio, hablara de
la sustitucion de iones en los sitios cristalograficos y también de las
diferentes orientaciones que pueden tener las moléculas en una red
cristalina. Concluira hablando de la aplicacion de la ecuacion
correspondiente.

Ejemplo:

Cuando hablamos de entropia configuracional, hablamos de redes
cristalinas. Las redes cristalinas son arreglos estructurales en 3D que
poseen un orden y simetria espaciales, son opuestas al vidrio pues este
es por definicion un solido sin una estructura definida o bien con una
estructura atdbmica amorfa. La entropia configuracional puede dividirse en
dos:

1. Surge de sustituciones de iones en sitios cristalograficos de
manera aleatoria y que es descrita mediante la siguiente
ecuacion:
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S = _RZZXU lnxij
j i

Donde:
R = Constante del gas ideal

J = Sitios cristalograficos donde existe sustitucion (M1, M2, M3,
T1, T2, etc.)

| = Atomos i que forman parte de las sustituciones

x;j = Fraccion molar de los atomos en cada sitio cristalografico

2. Surge gracias orientaciones diferentes de las moléculas que
se encuentran en un cristal, la orientacion de las moléculas no
cambia conforma la temperatura desciende y por tanto la
entropia que generan es constante. El aporte se calcula
mediante la siguiente ecuacion:

S=RInn

Donde:
S = entropia configuracional
R = Constante del gas ideal

N = arreglos moleculares posibles

d. Entropia isotopica

Se debe de argumentar sobre la importancia de la presencia de is6topos
en las sustancias como un elemento que impide alcanzar el 0 absoluto y
como calcular sus aportes:

Ejemplo:

Cuando los elementos que constituyen las sustancias tienen isétopos,
podemos describir su presencia como una mezcla, al ser una mezcla los
isotopos pueden sustituirse entre si de manera aleatoria, la entropia que
este desorden genera es calculada mediante la siguiente formula:

n
—R Z x; In x;
i=1
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Donde:
R= Constante del gas ideal
i= is6topos que forman parte de la sustancia
e. Entropia magnética

Se debe de explicar como los electrones desapareados de los metales de
transicion aportan entropia al sistema al desordenarse, también debe
explicar que este fendmeno no es como los anteriores pues solo ocurre a
cierta temperatura. Hablara también de la formula para realizar estos
calculos

Ejemplo:

Los metales de transicion y los lantanidos pertenecen a un grupo de
elementos con magnetismo que se caracterizan por sus electrones
desapareados, estos electrones tienen un espin que puede estar en
armonia o no con el resto de espines, la incertidumbre que genera esto,
propicia un aporte de entropia. Este es calculado mediante las siguientes
formulas:

S=kln2sS+1)
S=kn2]+1)
La formula para metales de transicion es:
S=kln (25+1)
Donde:
S = |Zms|
ms: NUmero cuantico de espin
Y la formula para lantanidos es:
S=klin (2J+1)
Donde:
J =|L-S| 6 |L+S]|
S = |Zms|
ms: NUmero cuantico de espin
L =|Zml|

ml: NUmero cuantico magnético
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12. Se sugiere redactar un texto que cubrira los temas que se abordaron a lo
largo de este capitulo de una manera un poco informal y empleando pocos
tecnicismos. La importancia de este ejercicio es el de sintetizar la informacion
y conseguir que el aprendizaje sea significativo.

Ejemplo:

La tercera ley de la termodinamica permite estimar la entropia de las
sustancias a cualquier temperatura gracias a que predice el comportamiento
de la entropia y del calor especifico. También ayuda a entender la
imposibilidad de alcanzar el 0 absoluto debido a la entropia residual, esta se
manifiesta mediante aportes de entropia que surgen gracias a desequilibrio
en las sustancias. Los tipos de aporte son:

1. Entropia de mezclas
2. Entropia configuracional
a. Minerales
b. Cristales imperfectos
3. Entropia isotépica
4. Entropia Magnética

Cada uno de estos aportes se mantiene al llegar al 0 absoluto y hace
imposible alcanzarlo. Calcular la entropia que generan estos elementos nos
ayuda a estimar de mejor forma la entropia total de una sustancia.

Tercera parte. Respuestas a los problemas.

1. Como nos encontramos ante una mezcla de microclina y plagioclasa,
debemos aplicar la férmula de entropia de mezclas:

n
—R Z x; In x;
i=1

Donde:
R = Constante del gas ideal

N = Numero de componentes en la mezcla
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x; = Fracciones molares de los componentes de la mezcla
(expresados en porcentaje)

Entonces:
—R[(x; Inxq) + (x5 In x3)]
—R[.16 In.16) + (.84 In.84)]
S =3.65]/mol K

. Debido a que tenemos una mezcla de microclina y plagioclasa, debemos
aplicar la férmula de entropia de mezclas:

n
—R Z x; In x;
i=1

Donde:
R = Constante del gas ideal
N = Numero de componentes en la mezcla

x; = Fracciones molares de los componentes de la mezcla
(expresados en porcentaje)

Entonces:
—R[(x1 In x1) + (x5 In x3) + (x5 In x3)]
—R[.89 [n.89) + (.07 In.07) + (.04 In .04)]
S =0.54743303 J/mol K

. Este ejercicio debe resolverse empleando la formula que corresponde a la
entropia configuracional para sustituciones en sitios cristalogréaficos:

S = —RZZXU lnxl-j
j i

Donde:

R = Constante del gas ideal
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j = Sitios cristalograficos donde existe sustitucion (M1, M2, M3, T1, T2,

etc.)

i = Atomos i que forman parte de las sustituciones

x;; = Fraccion molar de los atomos en cada sitio cristalografico

En las espinelas normales el atomo A ocupa los sitios tetrahedrales y el
B los octahedrales, se dice que se invierten cuando las posiciones se

invierten. La férmula de las espinelas es:
tet(Al-xBx)OCt(AyBl-y)Z Oa4
Entonces sustituiremos en la férmula

_R[[(x In X) + (X —1lnx— 1)]]tetrahedral
+ 2[(y In Y) + (y —1in y— 1)]]octahedral

Acto seguido, sustituimos esta formula en el programa de
preferencia. El resultado debera ser como el de la grafica siguiente:

Variacion de la entropia de una espinela normal al variar
unicamente las proporiones de un sitio cristalografico

20
18 I _Entropia al variar el sitio cristalografico octahedral
i~ 'Entropia al variar el sitio cristalografico tetrahedral
16—
14 emm T TSl
127 -~ Tl RN
« e N . |
S0 L7 N !
s = I
-g / N
S 8F-+ N
/ A
6 “
4 \
2
\
0
0.2 0.4 0.6 0.8 1

Proporcién molar de una de las variables

nuestra

4. Nuevamente nos encontramos con sustituciones en sitios cristalogréaficos:

S = —RZZXUIHXU
j i

S = —R[(forsterita Ln forsterita + fayalita Ln fayalita),

+ (forsterita Ln forsterita + fayalita Ln fayalita)]y,

S=—-R[[xLnx)+ (x—1Lnx—1)]y; + [xLnx+x—1Lnx—1)]]m2

La gréfica resultante sera:
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Variacion de la entropia configuracional de una solucién soélida
Fayalita- Forsterita al variar la concentracion de los cationes Mg y Fe
14

[ _Entropia al variar el sitio cristalografico octahedral

0.2 04 0.8 0.8 1
Proporcion molar de una de las variables

Lo primero que debemos averiguar es la configuracién electrénica del hierro:
4s%3d°

Entonces debemos recurrir a los diagramas de flechas:

Nttt

2 -1 0 +1 +2
Al tener 4 electrones desapareados:
—|a (| — 4
s=[+(3)| =3

Al encontrarnos revisando un metal de transicion, los nimeros J y L son
irrelevantes, la entropia magnética es:

S=RIn(25+ 1) =8.314472 xIn5 = 13.38162646 ] /mol K

Lo primero que debemos averiguar es la configuracion electrénica del Neodimio:
652 4f*

Entonces debemos recurrir a los diagramas de flechas:

-:3-2-1 0 +1 +2+3

Al tener 4 electrones desapareados:
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Y como esos electrones se encuentran en las posiciones -3, -2, -1y 0

L=|-3-2-1+0]=6

Debido a que la orbita externa no esta llena con mas de la mitad de su capacidad
J=IL=-S|=16-2|=4

Al encontrarnos revisando un metal de transicién, los nimeros J y L son
irrelevantes, la entropia magnética es:

S =RIn(25+ 1) =8.314472 xIn9 = 18.26876223 ] /mol K

7. La molécula de NO puede presentar las siguientes configuraciones (Lewis et
al, 1975):
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
NO NO NO NO NO ON ON ON ON ON
Calcula la entropia configuracional de un cristal de NO:

S =RlIn(n)
Donde:
S = entropia configuracional
R = Constante del gas ideal
n = arreglos moleculares posibles
S=RIn(2)
S =5.77]/mol K

8. EIN20:2 puede presentar su molécula de las siguientes maneras (Lewis et al,
1975)

Calcula la entropia configuracional de un cristal de N202

64



S =RIn(n)
Donde:
S = entropia configuracional
R = Constante del gas ideal
N = arreglos moleculares posibles
S=RIn(2)
S =577]/mol K

9. EIl K*! posee una abundancia de 6.53% en el feldespato potasico (Brewer,
1936). Asume que solo existe otro isétopo (K*?) en el mineral y calcula el
aporte de entropia isotopica que existe.

Empecemos por calcular el porcentaje de K3 presente:
100 — 6.53 = 93.47

Sustituimos en la formula de entropia:

n
—R Z x; In x;
i=1

Donde:
R = Constante del gas ideal
N = Numero de componentes en la mezcla
x; = Fraccion de los is6topos de la mezcla (expresados en porcentaje)
S = —R[.93471n.9347 + .0663 In. 0653]
S = 2.020660767 ]J/molK

10. En la superficie existe un ratio de Li’/Li® = 12.14 (Brewer, 1934). Calcula la
entropia isotopica para una muestra de Litiofosfato que cumpla con este ratio.

Empecemos por calcular el porcentaje de Li” y Li® presente:
Li7 + Li6 = 100
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L7 _ 12.14
Lie
Li7 = 12.14 * Li6

12.14Li6 + Li6 = 100

L _ 100
= 1314
Li6 = 7.61
Li7 = 92.39

Sustituimos en la formula de entropia:

n
—R Z x; Inx;
i=1

Donde:
R = Constante del gas ideal
N = Numero de componentes en la mezcla
x; = Fraccion de los is6topos de la mezcla (expresados en porcentaje)

S = —R[.92391n.9239 +.07611n.0761]
S = 2.16073 ]/molK



Apéndice 2: Diapositivas
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Objetivos

* Investigar a detalle la Tercera Ley de la Termodinamica, analizarla y describirla enfocando dicho

andlisis a las Ciencias de la Tierra.

Explicar los antecedentes de la ley, sus fundamentos, el concepto central y las implicaciones que

tiene en las Ciencias de la Tierra.

Estudiar el papel que desempefian diversos elementos que constituyen los materiales cristalinos y
no cristalinos en la entropia de los materiales, asi como el papel que tienen las sustituciones y las
implicaciones presentan las sutiles diferencias que provocan los is6topos en las sustancias.

[Conceptos
importantes

» Entropia
* El calculo de la entropia: la curva
roja corresponde a la capacidad
calorifica (%P) y el area bajo ella
corresponde a la entropia.

« Calor especifico o capacidad
calorifica
» Energia necesaria para incrementar

la temperatura de una sustancia en
una unidad

217 Yy
L0 Cgapal fead
N

1 ntos Yk

Ygrall

Energia kJ/(mol/K?)

0.8

0.7

La definicion grafica de entropia

50 100 150 200 250 300

T(K®)
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Conceptos
importantes

» Cristal

* Un sdlido que posee un arreglo
atomico ordenado

* Vidrio
* Un sdlido de composicion variable
que no posee un arreglo atébmico

{220}

T e
| L
e,
Yy su s Ty Imagen de un cristal de Agl tomada mediante un microscopio
N @@ﬂp\q Yé}xﬁ electrénico de alta resolucién, los atomos en un cristal poseen un
o - \;eﬁ 2 orden mucho mayor a los atomos de un vidrio; imagen tomada de
e~ Thomas et al (2013).

* Tras la publicacion en 1870 de la
férmula de la energia libre de Gibbs
surge la necesidad de calcular la
entropia de las reacciones mediante un
meétodo diferente al de simplemente
despejar la entropia de dicha férmula:

AH — AG
AG = AH — TAS AS = — 7
T
’ @@ﬂlm %‘{ﬁ Josiah Willard Gibbs, retrato tomado de
k ‘;:‘:bf: Sloane  Physics  Laboratory, Yale

University, (s. f.)
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Teorema de Nernst

« En 1905 Walter Nernst Realiza mediciones de

energia libre y entalpia de una reaccion, nota que
estas se aproximan tangencialmente al mismo valor
conforme se aproximan al cero absoluto

Propone que: "A una temperatura de 0 absoluto,
la %ntropl'a de una sustancia quimicamente pura
es 0"

Emergia kJ/mol

-100

-110

-120

-130

-140

-150

-160

-170

-180

El descubrimiento de
Nernst

[ m= ACp

AH

50 100 150 200 250 300
T(K®)
Modificado de Fegley, 2013

Enunciado de Nernst-Simon

Un cristal formado por una mezcla de sustancias
poseera una entropia diferente de 0 cuando
alcance el 0 absoluto

La pureza de una sustancia no significa que la
entropia caera a 0 en el 0 absoluto pues defectos
cristalograficos o bien la presencia de isétopos
podrian evitar la llegada al 0 absoluto.

Ante esta situacién Simon decidié6 emplear una
definicion diferente para “sustancia
quimicamente pura” y considerarla como una
“sustancia que se encuentra en equilibrio
interno” (Simon, 1937).

Sir Francis Simon,
retrato tomado de
- JSTOR: Access
 Check, (s.f.)

Walther Nernst,
retrato tomado Nobel
Prizes 2020. (s. f.)
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Propiedades a baja
temperatura

* En 1819 Dulong y Petit propusieron
una regla para determinar la
capacidad calorifica de los elementos

» Dicha regla funcionaba a temperatura
ambiente y era relativamente precisa,
con algunas excepciones

\NGENIERI,

; N A
\st:

La ecuacion esta dictada como:

C, * Py = 3R

Donde:
C,:Calor especifico
P,,:Peso molecular
R= Constante universal de gases ideales

Pierre Louis Duolong
retrato tomado de The Editors tomado de Rathode, N.
of Encyclopaedia Britannica. (2018)

(2021)

Alexis Thérese Petit, retrato

Propiedades a baja
temperatura

Regla de Duolong Petit. Considerando
que esta regla toma en cuenta
Unicamente el peso atomico de los
elementos para estimar su calor
especifico entonces, idealmente, todos
los elementos deberian encontrarse
dentro del area verde; hay, sin embargo,
algunas excepciones
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Propiedades a baja
temperatura

» Albert Einstein publico en 1907 un modelo
de capacidad calorifica de solidos a baja
temperatura para ex[ZJIicar este fenémeno.

u“e
Cv = 3Rm = 3RfE

\NGENIERI,
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Temperatura

Comportamiento tipico de la capacidad calorifica de las sustancias
ante la variacion de temperatura. Los valores de temperatura
incrementan hacia la derecha . El area roja representa la porcion de la

1 ¥
A T N ) n A
(Y.:‘E”"b grafica donde encontrariamos el valor de la capacidad calorifica si
\s“fﬁr’ emplearamos la regla Duolong-Petit.

Propiedades a baja
temperatura

» Los componentes de la ecuacion son:

u?et
Cv = 3Rm = 3RfE
Donde:

C,: Capacidad calorifica a un volumen constante
(practicamente no existe diferencia entre C, y C, a
temperaturas bajas)

R: Numero de atomos en el sistema

e: Funcion de Einstein (fE)
hv _ O

Albert Einstein, retrato tomado
de Nobel Prizes 2020. (s. f.).

WarTT h=Constante de Planck

Donde a su vez:

v=frecuencia vibracional caracteristica
T=temperatura

K=Constante de Boltzman
ng a 60, =Temperatura de Einstein
{ “ 4

\NGENIERI,
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Propiedades a baja
temperatura

+ Eventualmente, Debye y otros encontraron que
a bajas temperaturas, la férmula no era del todo
correcta, por ello realiz6 los siguientes ajustes al
trabajo de Albert:

C_12x ul 3x (T
”‘Fof(eu—l) @ -1 _f<@>

Donde las variables de la férmula representan:
C,: Capacidad calorifica a un volumen
constante (practicamente no existe diferencia
entre C, y C, a temperaturas bajas)

. Wmax _ 0D

kT T
e: Funcion de Einstein (fE)
P _ e
YT

Donde:

h = Constante de Planck

v = frecuencia vibracional caracteristica
T = temperatura

K = Constante de Boltzman

0p = Temperatura de Debye

A temperaturas cercanas al cero absoluto, cuando

asniEniy T < 53” , la ecuacién de Debye se transforma en:
fv.ad 12n% T
Vil €y = ——R()*=aT¥
Yog el D
251 o
=20 .
* Finalmente el modelo de Debye ;
probd ser mas acertado que el 215;
de Einstein para predecir el = -
comportamiento de la capacidad =
calorifica de las sustancias, pues .2 101 =]
el modelo de Einstein © -« -+ Valores reales
presentaba errores a bajas = E'ggg%m
temperaturas. b
OI_ """"""" . 1 . . i ]
0 400 800 1200
Kelvins
ﬁyip ,ﬁ) Comparacion grafica del modelo de Einstein comparado
\;'#:w'*? V) con valores reales y el modelo de Debye (modificado de

Fegley, 2013)
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Evidencia experimental

* En 1949 Wiliam Giauque recibe el premio
Nobel por comprobar la veracidad de la tercera
ley de la termodindmica mediante el calculo de
los valores de entropia de una sustancia a
partir de 0, de ser correctas las afirmaciones
sobre las que se basa la Tercera Ley de la

La definicion grafica de entropia

0.8

07 |

|

o
o

o
¥ |
° 2 |
. ’ . Yol . PR o
Termodinamica, el valor tedrico debe coincidir g 3 I
con la mediciéon hecha sobre las sustancias S04 —=
© 5 I
*6_) £ w ©
Es decir: 303 [£ S
S imite i ior T Ssoli 0 N; 5 ! S
0°k—limite inferior soli L . £ £ | =
+ Spunto de fusion T Sll’quido i 2 = :§ 3
+ S . ., o s | ")
transiciéon real a gas El £ : S
+ AS o 0.1 = = %)
gas real—gas ideal " " | 4
g1 n ! :
fr:nd 0
S:M{'n% gV 0 50 100 150 200 250 30
-~ T(K®)

Calculo de entropia

¢,Coémo determinamos la curva que corresponde
a la capacidad térmica? Para ello es necesario
realizar numerosos experimentos. Para describir
esta curva, la comunidad suele emplear la
ecuacion de Maier y Kelley:

Cp=a+bT —cT™?
Donde:
T=temperatura

a, b y c= Constantes determinadas
experimentalmente

\NGENIER[,
L ¥
Prnd
AW 5
o
% 5

e e

S°r

Si necesitamos determinar la entropia relativa a
298.15° K entonces la reescribiriamos como:

T

Cp
SOT = 50298 + j —dT
298 T
T
SOT = 50298 aF f a+ bT — CT_Z
298

Ahora bien, esta operacibn no contempla
cambios de estado asi que si tenemos que
evaluar una sustancia que atraviesa cambios
debemos evaluarla como la suma de varias
entropias cuyos limites son las temperaturas de
transicion propias de la sustancia. Supongamos
que nos encontramos ante una sustancia que al
aumentar la temperatura cambia 2 veces su
estado de fase solida

G A¢ransH Oy

Ye A H° Zc
=S°x+f Lar 4L Y y+f P
2 0 y T y
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Calculo de Energia libre de Gibbs

La importancia de la tercera ley radica en que nos
permite realizar calculos empleando tinicamente datos
calorimétricos. Surgi6é de la necesidad de realizar este
tipo de calculos en la ecuacién de energia libre de
Gibbs:

AG = AH — TAS
Recordemos que:
AH = fAdeT
Y
AS = J-%dT
T

Donde los extremos de integracion corresponden a lo
intervalos de temperatura que queremos evaluar.

\NGENIERI,

BRI
Yol

Entonces podemos reescribir la primera ecuacion como:

r T AC,
AGp = AHygg + | ACydT —TASzoe—T | —=dT
298 298
O bien:
T TAC
AGY =f AcpdT—Tf —=dT
0 o T
O:
GO — Hy HO— HY 1T "o
T~ Haes _ Hr 298_S¥=_J- deT—f Cp—
T T T Jy08 o T

Vemos entonces que lo Unico que necesitamos para calcular
todos los valores de la ecuacion:

AG = AH — TAS
Son los valores de Cp.

Calculo de constantes
de equilibrio

JdAS
SE = MSte(sys) ~RInQ

Donde:

&= avance de la reaccion, es una magnitud que
cuantifica la variacién de las especies de la
reaccion, posee valores entre 0 (inicio de la
reaccion) y 1 (reaccion finalizada)
AS;,+=Entropia total
(sys°) = sistema bajo condiciones de estado
estandar
R= constante universal de gases ideales

Q=Cociente de reaccion,

\NGENIERI,
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La constante de equilibrio es un cociente cuyo valor es
unico para cada reaccion, esta dada por:

[€1°[D]*

[A]*[B]°

Donde los exponentes son obtenidos de:
aA+bB 2 cC +dD

Keqg =

Luego debemos igualar la ecuacion a 0 y despejar:
AS;0:(sys®) =RInQ

Debido a que Q = K en el punto &, (Bindel, 2010),
tenemos que:

AS;o:(sys®) =RInK
Donde
K= constante de equilibrio

Una vez alcanzado este punto, es sencillo obtener la
constante de equilibrio.




Inalcanzabilidad del O absoluto

* El Princi[pio de incertidumbre de Heisenberg indica que no es posible conocer al mismo
t|emFo a ubicacion y la velocidad de una particula en un momento determinado. EI 0
absoluto implicaria que se conoceria la ubicacién y la velocidad (0).

* Otra manera de demostrar la inalcanzabilidad es mediante la ecuacion del coeficiente de
rendimiento de Carnot:

e T
ot

w T,-T, Qe Te 0.1 A

‘ === =————=333x10

Donde: be = =T -T."300-01

Be: Coeficiente de eficiencia del refrigerador de Carnot

: 0
qc: Cantidad de calor que debe ser removida del medio que se esta enfriando .BC = (L = 3—00 0 =0
w -

w: Trabajo a realizar para retirar el calor

T, Temperatura del reservorio frio (el que se tiene que enfriar)

g 3.41x 107
W= —m——
Be 0

Ty: Temperatura del reservorio caliente (el medio hacia el que se envia el calor removido)

\NGENIERI,
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Gibson y Giauque emplearon una férmula para evaluar 4s

Entropia ReS|dua| en 70°K y determinaron que equivalia a 5.6 cal/mol,

asimismo, aseguraron que esta diferencia (5.6) no

¢Qué ocurre si intentamos llegar a 0°K? desapareceria al llegar a 0°K. Esto es lo que se llama
entropia residual, a menudo se refiere a ella como Energia
de punto 0.

En 1923 Gibson y Giauque subenfriaron Glicerol
y consiguieron llevarlo a 159 y 153°K, momento
en que la sustancia se vitrific6 por completo.
Continuaron disminuyendo la temperatura hasta Tm.p.

. o AHpygi6n . . ar
casi 70°K y compararon las curvas que describia Ns = 1001 f [Cp(vidrio) — Cp(cristal)] —
la grafica de calor especifico contra temperatura (e v
para un solido cristalino que pasoé por el mismo
proceso de enfriamiento y para el liquido que fue
vitrificado. Donde:

As: Diferencia de entropia

AHfy5i6n: Entalpia de fusion

Tm.p.: Temperatura de fusion

Cp(vidrio): Capacidad calorifica a presiéon
constante del vidrio

Cp(cristal): Capacidad calorifica a presion

\NGENIERI,

1
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2.
‘T‘%ﬁ‘?;j’ﬁ? constante del cristal
‘s%‘,,':‘;’ T: Temperatura de evaluacion
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Entropia Residual

El experimento de Gibson y Giauque
¢Qué ocurre si intentamos llegar a 0°K?

=
o

Glicerol liquido(subenfriado)
Glicerol (transicion liquido-vidrio)
Glicerol (cristal)

o
'S

Al analizar la grafica podemos observar
que la capacidad calorifica de Ila
glicerina superenfriada es mucho
mayor que la de su contraparte
cristalizada y, por tanto, también la
entropia; por otro lado, tenemos que la
glicerina vitrificada posee una
entropia muy similar a la de los | =
CriStaleS. Para determinar Ia diferencia 0 20 40 60 80 100 120 140 160 180 200 220 240 260 280 300 320

; T(k®
de ent':Opla.a l.ma temperaj[ura dada se (modificado de Gibson y Giauque, 1923)
empled la siguiente ecuacion:

o o
N w

Capacidad Calorifica/T (kJ/molK)/K
o

\NGENIER[,
1 Fa

p.

Aplicaciones a las Ciencias de la Tierra
de la tercera ley de la termodinamica.

* ;Cual es la causa de la entropia

residual? La entropia esta estrechamente relacionada con
Para comprenderla debemos entender que el desorden en un sistema, por o que es
existen varios elementos que aportan intuitivo relacionar un aumento de entropia con
entropia y el primero que debemos este fenomeno
estudiar es el concepto de la entropia de

El valor de entropia que se obtiene mediante
esta ecuacion es un elemento que permanece
constante en la sustancia y no cambia con la
temperatura (Fegley, 2013).

mezclas.

Cuando las sustancias se mezclan, existe
un elemento de aleatoreidad pues es
incierto el lugar que ocuparan en la
estructura cristalina, por ejemplo.

\NGENIERI,
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Aplicaciones a las Ciencias de la Tierra
- ’ -
de |la tercera ley de la termodinamica.
Variacion de la Entropia de Mezcla con diferentes proporciones
molares para diferentes soluciones de componentes variables
* El célculo de este aporte entrépico se 1
realiza mediante la siguiente férmula: F=Enropia para solcion bihara
121
n
10 Entropia para solucion ternaria con 1
—R Z x; Inx; componente constante
e 8 -
i=1 3
= E i lucion i 2
Donde: Bel componente canstante o
R= Constante del gas ideal . e ‘ —
n= Numero de componentes en la mezcla /’/ \\\
2 7 \\
x;= Fracciones molares de los componentes // .
de la mezcla (expresados en porcentaje) 0 2
0.2 04 0.6 0.8 1 1.2
Proporcién molar de una de las variables
—R[(x1 Inx;)+ (xz In xz)]
\Nn:NI;\Rr;‘
/7 . .
Entropia configuracional
Uno de los ejemplos mas palpables de Variacion de la entropia de una espinela normal al variar

aportes de entropia que existen son las Unicamente las proporiones de un sitio cristalografico

20
soluciones Sc')lidas, donde la pOSIbI'Idad de 18 i_"_Entropfa al variar el sitio cristalografico octahedral
. [y e 'Entropia al variar el sitio cristalografico tetrahedral
er?contrar .un atomo gn distintos §|t|os -
cristalograficos hace evidente las muiltiples 7 T e
configuraciones cristalograficas que se . T
pueden presentar a lo largo de las series de o .7
minerales. bl 2
/ \
Estas configuraciones diferentes se deben a = 1
sustituciones en un sitio cristalografico y el 2 ‘
desorden que aportan contribuye a la :
entropia residual; 0 o e e i :

Proporcién molar de una de las variables
\NGENIERI,
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Entropia configuracional

La entropia configuracional se describe mediante la

siguiente formula:
Variacion de la entropia configuracional de una solucion solida

S—=_R Z Z xij Inxyj Fa1)4/a]ita- Forsterita al variar la concentracion de los cationes Mg y Fe
Ji i i _Entropia al variar el sitio cristalografico octahedral
Donde: e e o
R= Constante del gas ideal il e \\\
j= Sitios cristalograficos donde existe 2
sustitucion (M1, M2, M3, T1, T2, £ /
etc.) J/ 8
4 7 \\
i= Atomos i que forman parte de  las /; A
sustituciones 2 o
x;;= Fraccion molar de los atomos en 0 = 2 o 55 ';
cada SitiO cristalogra’fico ’ Proborcic'm moﬁardé una de las varia.bles
\NGY;FNERE\
gﬁ‘“‘»‘h‘;&’.’
X WA
p
Ejemplo O O O
Analicemos la serie del olivino, ésta es representada por O @ O'_@-.._ O ©\
dos extremos: Forsterita (Mg,SiO,) y Fayalita (Fe,SiO,), O ° O e O O e O
alrededor de los cationes observamos dos poliedros de
coordinacion octahedrales (M1 y M2) que son ocupados @ =0 O O 9—0
indistintamente por Fe y Mg. Una solucidon soélida de O ', *—r O ®
Fayalita (23%) y Forsterita (77%) seria descrita como: ‘ /
Or® o O-—€ o Or®
S=—RZinjlnxi,- ORI ¢ O Q ® O Q ¢ O
@0 0 ®©O o @®©{
@) A o (D |
S = —R[(forsteritaLn forsterita + fayalita Ln fayalita) U U O
+(forsteritaLn forsterita + fayalita Ln fayalita)]y, O~ @ O _© O- @
@ O O

S =—R[(0.77Ln0.77 + .23 Ln 0.23) 4y + (0.77 Ln 0.77 + .23 Ln 0.23) 5] Estructura atomica de la forsterita en el plano (100). Los

circulos mas grandes corresponden a oxigeno. Los circulos

S =8.9675859 negros corresponden a Si, representando el centro de los
sitios tetrahedrales de la silice. Los circulos amarillos y

\NGENIERI4 rojos dentro corresponden a sitios octahedrales M1Y M2 y

) 3 N corresponden a Mg (modificado de Huang, 2005)

v
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ENTROPIA ISOTOPICA

Aportes de entropia isotopica

Cuando tratamos la entropia isotépica debemos 12

Al sustituir la férmula anterior en una solucion 0
binaria obtenemos:

S = —R[x;Inx; + x5 Inx;]

\NGENIERI,

1

. Eniropia isotopica para 1 |
analizarla como una mezcla y los componentes Isolo atomo con 2 isétoposy
de esta son los diferentes is6topos con que se :ggﬁfg,ﬁ'g’;zg*:gf:;gggs,
cuenta junto con sus respectivas proporciones 10 e

i | Entropia isotépica para
molares , €S decir: e 3 atomos con 2 isotopos |
or e | cada uno |
n 8 - = Entropia isotdpica para
oo - 4 atomos con 2 isolopos
—R Z Xi In X s < cada uno
7
i=1 . y: e =~ \ .
R= Constante del gas ideal A =
. A ~
n= Numero de componentes en la mezcla 7 N
o e T g \
. . e - - N
x;= Fracciones molares de los is6topos de bl = =0
. \
la mezcla (expresados en porcentaje) WMot =
20 40 60 80 100

Si nos encontramos ante un mineral con mas de un tipo de
atomo en su férmula, la entropia isotépica sera igual a la
suma de las entropias de cada atomo multiplicadas por los
coeficientes estequiométricos que afectan a los atomos en la
férmula del mineral.

F i
iy a4
\ <"J;':,"m‘"j
Yootl

Durante la historia geoldgica las proporciones de
isotopos presentes en la naturaleza no son
constantes.

El plomo nativo que cristalizé hace 3000 millones de
anos no poseia la misma entropia en el momento de
cristalizar (8.934 J/molK) que un mineral igual que
cristalice el dia de hoy (8.917 J/molK), la diferencia
ciertamente es poca debido a la estabilidad de la
relacion de atomos de plomo pero si consideraramos
al elemento Uranio encontrariamos que una muestra
de Uranita presentaria 2.285 J/molK hace 3000
millones de afos mientras que hoy en dia la entropia
isotépica que el mineral presenta al formarse se
encontraria en el orden de 0.36 J/molK.
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La entropia isotopica a través del tiempo

S Pb (3/1mor*ky)

Pb —

6.3

I
o

4.2

(Di10wl/) qd-n‘n

Miles de millones de afios

Miles de millones de afios anteriores a nuestros dias (eje x) vs
entropia en J/molK (eje y). Las curvas Pb y U representan la
evolucion de la entropia isotopica que presenta el plomo y el uranio
de los minerales que han cristalizado durante diferentes periodos de
tiempo. La curva U-Pb muestra la evolucién de la entropia isotépica
de un mol de uranio que cristalizé hace 2000 millones de afos y que
decae hacia is6topos estables de plomo (modificado de Ulbrich y

Waldabum, 1975 )
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ENTROPIA MAGNETICA

Los metales de transiciéon y las tierras
raras presentan entropia magnética, esta es
producida gracias a electrones
desapareados, estos electrones tienen un
momento magnético que puede estar
desordenado u ordenado con respecto a
los momentos de los demas electrones
desapareados (Fegley, 2013). La entropia
magnética se manifiesta como un aporte de
entropia similar a los que hemos revisado.

El calculo de la entropia magnética involucra
el entendimiento de la configuracidon
electrénica y los numeros cuanticos de los
elementos.
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La entropia magnética es calculada mediante la siguiente
férmula:

S=RIn(2S + 1)

Donde S es determinada a partir de la suma total del
momento angular del espin:

S=| Y mg]|

Para la entropia de los lantanidos y actinidos se emplea la
siguiente ecuacion:

S=RIn(2J+1)

Donde J es calculada mediante:

La eleccién entre usar una suma o una resta dependera de
la orbita externa, si esta completa con mas de la mitad de
los electrones (suma) o no (resta)

S corresponde a:

S= | Y ms]|
Y L corresponde al momento angular orbital del atomo:
L=[Xmy|

ENTROPIA MAGNETICA

Calculemos la entropia magnética que aporta el

cromo 3+ y los valores que debemos obtener para J,

LyS.

Para empezar, debemos revisar el nimero cuantico:
3d’

Entonces debemos recurrir a los diagramas de
flechas:

Al tener 3 electrones desapareados:
1 3
=BG)I=3
Y como esos electrones se encuentran en las
posiciones -2, -1y 0
L=|-2—-1+0]|=3
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Debido a que la 6rbita externa no estéa llena con mas de la
mitad de su capacidad

J=1L-s|==

Al encontrarnos revisando un metal de transicion, los
numeros J y L son irrelevantes, la entropia magnética es:
S =RIn(2S + 1) = 8.314472 *In4 =11.5263056 5

¢En qué consiste? Valores Otros
valores

Numero Distancia promedio y nivel de K,L,M,N,
principal(n) energia del electréon al nucleo o,P

del atomo
Numero Momento angular orbital del 0,1,2,...,n-1 s,p,d,f,g,h

azimutal (/) electrén, corresponde con los
orbitales ocupados por los e

Numero Describe la energia de un +/ -
cuantico electrén en un campo
magnético magnético y estd relacionada
(m)) con la orientacién espacial del
orbital. Puede tener valores de
—lal
Numero Relacionado con el momento 1 1 -
cuantico de angular del espin de un electrén 2’72
espin (m;)
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Anomalia Lambda

La anomalia lambda es un fendmeno que
aparece como un pico repentino en una curva
de capacidad calorifica cuando se alcanza una
temperatura en la que ocurra una transicion
magnética, por ejemplo, la temperatura de
Curie.

Autores como Fegley et al (2013), Ulbrich y
Waldbaum (1976) la consideran como un
fendmeno caracteristico de los materiales
magnéticos que corresponden con cambios de
fase de primer y segundo orden y argumentan
que cuando las sustancias alcanzan esta

Cp (3/[mol*K])

1 1 | | |
10 20 30 40 50 60

temperatura, el orden que poseian los Temperatura (°K)

electrones respecto a los demas es destruido y Ejemplos de anomalias Lambda.

ocurre un aumento en la entropia. Modificado e Fegley et al, 2013
A

Anomalia Lambda

Muchos articulos la toman como un fenémeno
magnético pese a que existen numerosas
sustancias sin propiedades magnéticas que
presentan este tipo de anomalias.

75 50

so-c 40 --D
45 = 30 -

Mnyukh (2011) y Vodyanoy & Mnyukh (2010)

argumentan que esta anomalia no solo no es

exclusiva de las sustancias magnéticas sino que

ademas se trata de un calor latente resultante

de un cambio en la estructura cristalina de las 0 Lt —t—t]l
. , 20 40 60 80 100 15 30 45 60 75

sustancias, ademas argumentan que esta

anomalia también aparece debido al método de Temperatura (°K)

medicion (Vodyanoy & Mnyukh, 2010).

30 = 20 =

15 | 10 =

Cp (J/[mol*K])

Ejemplos de anomalias Lambda.
Modificado e Fegley et al, 2013

F y i
A
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La entropia y el tiempo

¢, Cémo consideramos el tiempo? A menudo lo
observamos como un elemento ciclico, pues
nuestros métodos para medirlo estdn basados en
métodos ciclicos: un reloj cuyas manecillas

vuelven al mismo punto cada cierto tiempo -por Imagen
consiguiente, los dias que alternan entre tomada de
oscuridad y luz-, un afio en el que la Tierra Cellini
completa una 6rbita alrededor de su estrella, entre Moonphase
otros. (s. )
Sin embargo, todos los elementos mencionados
poseen cierta reversibilidad, de tal manera que
podriamos argumentar que si estos ciclos
transcurrieran al revés no nos dariamos cuenta y
todo seguiria su curso.
/ .
La entropia y el tiempo
Al observar una roca ser atacada por el Diaciasas
intempersimo y posteriormente disgregada
para que después sus particulas sean
transportadas podemos concluir que pasé6 de
un estado relativamente ordenado a uno
que definitivamente esta muy lejos de serlo,
al hacer esta distincion también podemos
concluir que existe un antes y un después
debido a la asimetria de los eventos que r \:

analizamos.

Modificado de Tarbuck, 2002
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La entropia y el tiempo

Claussius propuso en 1865 el concepto de la
flecha del tiempo termodinamica (Zeh, 2007) y
argumentd que el universo se dirigia
irremediablemente hacia una muerte térmica
pues consideré que viviamos dentro de un
sistema aislado que eventualmente alcanzaria
una entropia maxima donde el trabajo mecdanico
ya no seria posible (Goldstein, 1995) debido a
que la Segunda Ley de la Termodinamica nos dice
gue en un sistema aislado la entropia tiende a

Sin embargo, es importante apuntar que no
conocemos las fronteras de nuestro universo y que
bien podriamos encontrarnos en un universo
infinito, por lo que nos enfrentamos también a la
incertidumbre de no tener una respuesta para el
comportamiento de la entropia en un sistema de
paredes infinitas; aun asi existe evidencia que
apunta fuertemente a que el universo se calienta
en lugar de enfriarse (Chiang et al, 2020), lo que
sugiere que por lo menos el incremento de

entropia es un elemento real en la evolucién del
COsSmos.

incrementar y nunca a disminuir.

RN
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Conclusiones

* La entropia es una magnitud medible. Podemos medirla a partir de valores de la
capacidad calorifica de las sustancias y la podemos obtener de manera experimental o
tedrica a partir de datos calorimétricos.

* La tercera ley de la termodinamica es valida y todas las sustancias la siguen. Si bien no
existe sustancia que se encuentre en un estado perfecto de equilibrio, la capacidad
calorifica tiende a 0 en 0°K

* Sin la Tercera ley de la Termodinamica no podriamos obtener la energia libre de Gibbs
a partir de datos calorimétricos. Esta ley surge como respuesta a la necesidad de
predecir la direccidon de las reacciones y cumple con su cometido brillantemente.

* Es imposible alcanzar el 0 absoluto. Hasta ahora, no existe sustancia conocida que se
encuentre en un estado de equilibrio completo, siempre existe un grado de desorden
gue nos impide alcanzar el O absoluto, pero eso no impide que las sustancias sigan las
reglas de la Tercera Ley de la Termodinamica.
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Conclusiones

* Los materiales no pueden alcanzar el 0 absoluto debido a la falta de equilibrio, la
causa de esto es la existencia de la entropia residual, producto de las imperfecciones en
la red cristalina, las mezclas de sustancias, iones, isdtopos, entre otros.

* Los calculos de entropia son importantes en las Ciencias de la Tierra para predecir
reacciones. Gracias a la Tercera Ley de la Termodindmica no podemos recurrir a
modelos que no solamente provienen de datos de laboratorio, sino que también
podemos recurrir a datos tedricos.

* La comprension de la falta de equilibrio de las sustancias resulta facil de comprender
para los profesionales de las Ciencias de la Tierra debido al estudio de Cristalografia,
Mineralogia y Geoquimica. Y pueden servir como un buen ejercicio de repaso para los
alumnos que se encuentren cursando estas materias.
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