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1 Introduccion.

La Termodinamica (del griego Bepuo—, termo, que significa “calor” y 8Uvapog, dynamos, que significa

“fuerza”) estudia los intercambios de energia que acompaiian a las reacciones quimicas. Es un hecho

experimental que en toda reaccién quimica hay una variacién de energia, manifestada normalmente por la

emision o absorcién de calor. Como ejemplo de las primeras podemos pensar en las reacciones de

combustién o la reaccion de tipo redox entre el CuSO,y el Zn, realizada en la laboratorio de 4° de la ESO. En

ese mismo laboratorio también se realiza, como ejemplo de reaccién que absorbe calor del medio, por lo que

enfria las paredes del recipiente, la que ocurre entre el Ba(OH),:8H,0 y el NHsNO3

La termodinamica estd basada, esencialmente en solo 3 postulados o principios (aunque se suele hablar

también de un principio cero, en el que se introduce el concepto de temperatura). Estos axiomas no se

deducen, pero de ellos, por razonamientos légicos, matematicos, se derivan relaciones entre las magnitudes
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macroscopicas, es decir, variables que se refieren a un gran conjunto de particulas (por ejemplo, volumen,
presion, temperatura, calores especificos, entalpia,...) y que son observables, medibles. La validez de estas
relaciones se puede comprobar experimentalmente, y con ello la de los principios.

La termodinamica es una teoria macroscopica, no hace falta tener en cuenta para nada la estructura atémica
y molecular de la materia. Esta caracteristica le confiere una gran fiabilidad. Podria ser falsa la existencia de
los a&tomos pero la termodindmica no cambiaria sus principios, ya que no se deducen tedricamente sino de la
experiencia. Existe una rama de la fisica y la quimica, denominada Termodinamica estadistica, que llega a las
ecuaciones macroscopicas partiendo de consideracion microscépicas (el desorden o n° de microestados
posibles)?.

2 Definiciones basicas:

SISTEMA MATERIAL: Como ya se ha estudiado en curso anteriores, un sistema material (o
simplemente sistema) es una parte del universo que elegimos para su estudio y que esta separada del

resto (que denominaremos exterior) por paredes reales o imaginarias. En un proceso quimico el sistema
serian los reactivos y los productos. Los sistemas termodinamicos pueden ser:

e Abiertos, en este caso intercambian con los alrededores materia y ademds energia. Son la mayoria de
los sistemas que pueden observarse en la vida cotidiana. Ejemplo: la combustion del gas butano al
aire libre.

e Cerrados, cuando sélo intercambian energia (en forma de calor o trabajo). Su masa permanece
constante, no entra ni sale materia. Ejemplo: un vaso tapado o la neutralizacién del 4cido nitrico con
hidroxido sédico. Se forma nitrato sédico y agua, que permanecen en el matraz de reaccion, pero éste
se calienta y calienta su alrededor. Al no producirse intercambio de materia con el exterior se puede
considerar “cerrado” aunque el vaso de precipitados este abierto.

e Aislados, cuando no intercambian con el exterior ni materia ni energia. Ejemplo: termo de café.

Sistenss corrada

Intereambio 3050 Sistema aislado
encIgia l No exide smercambe

Sistema ablerto

v

Vaso abierto Vaso tapado Termo

FUNCIONES DE ESTADO: El estado de un sistema, en termodinamica, es cada una de las posibles situaciones
en las que puede encontrarse el mismo y viene definido por los valores de todas sus propiedades
macroscépicas importantes, por ejemplo, composicidn, temperatura, presidn, volumen, etc. Por ejemplo, un
estado de un sistema puede ser 20 g de O, gas a 273 Ky 1 atm. Esos valores definen univocamente el estado
del sistema, no hay confusién, no hay otro igual. Si cambiamos T o p, cambia el estado del sistema. Se dice
que la presion (p), el volumen (V) y la temperatura (T) son funciones de estado, es decir, propiedades que
determinan el estado del sistema, sin importar como se haya alcanzado ese estado. En otras palabras, cuando
cambia el estado de un sistema, la magnitud del cambio de cualquier funcién de estado depende Unicamente

L El padre de la termodindmica estadistica es Boltzmann (1844-1906), con su famosa ecuacion S=kInQ (o S=kinW), grabada a modo de
epitafio en su tumba de Viena. S en la entropia, que estudiaremos luego, k es la constante de Boltzmann, de valor R/Na=1,38-10"2 J /K
y Q o W tiene que ver con el n2 de microestados posibles de un sistema.
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del estado inicial y final del sistema y no de cdmo se efectud dicho cambio?. Como vemos no es necesario
especificar todos los valores de todas las posibles funciones de estado, ya que estan relacionadas entre si. En
nuestro ejemplo podriamos hallar el volumen como V=nRT/p=14 L. Entre las variables de estado de un
sistema se puede encontrar una relacién, denominada ecuacidn de estado, que las relaciona entre si. En el
caso de un gas ideal , lo acabamos de recordar, esta relacién es pV=nRT, donde R es la constante universal de
los gases, de valor 0,082 atm:-L/(K-mol)

Veamos si p y V son funciones de estado con un sencillo ejemplo: Si tenemos un gasa 2 atm, 300Ky 1L
(estado inicial) y realizamos un proceso a temperatura constante (isotermo, T=constante, primera grafica
de las dibujadas abajo), en donde la presion del gas disminuye a 1 atm. De acuerdo con la ley de Boyle
(p1V1=p2Va2) , su volumen debe haber aumentado a 2 L. Entonces, el estado final corresponde a 1 atm, 300
Ky 2 L. Si en vez de hacer este proceso isotermo entre el estado 1 y 2 hacemos 2 transformaciones, una
isdcora (V=constante, Ley de Gay-Lussac, p1/Ti=p2/T>, la linea vertical de la segunda grafica) llegariamos a
un estado intermedio, hasta 1 atm, 1 Ly 150 K, y posteriormente un segundo proceso isébaro
(p=constante, Ley de Charles, V1/T:1=V,/T>, linea horizontal de la segunda gréfica) llegariamos a un estado
caracterizado por 1 atm, 300 Ky 2 L, igual que con el Unico proceso isotermo inicial. La variacion de
volumen entre los estados inicial y final es AV=V—Vi=2 L-1L=11L

v L

Por tanto, el volumen de un gas es una funcién de estado. De manera similar podemos demostrar que

también la presion y la temperatura son funciones de estado.

Las variables termodinamicas se pueden clasificar en:

o Extensivas: aquellas cuyo valor depende de la cantidad total de materia que tiene el sistema.
o Intensivas: aquellas cuyo valor es independiente de la cantidad de materia del sistema.

Un buen método para saber si una variable es extensiva o intensiva consiste en dividir mentalmente el sistema
en dos mitades, si la propiedad no cambia de valor (ej: T), serd intensiva, mientras que si se reduce a la mitad
serd extensiva (ej: m, V). Son intensivas: presion, temperatura, densidad, composicion... y son extensivas:
volumen, masa, y otras como energia interna, entalpia, energia libre, entropia... Curiosamente si dividimos 2
extensivas como m y V entre si se obtiene la densidad, d=m/V, intensiva.

En termodindamica sdlo se estudian los estados de equilibrio. Un sistema estd en equilibrio cuando no varia
apreciablemente con el tiempo (es decir, sus variables macroscépicas), En una reaccion quimica diremos que
se ha alcanzado el equilibrio cuando no varie con el tiempo la concentracion de los reactivos ni de los
productos (aunque internamente moléculas de reactivos se transformen en producto y moléculas de

2 El concepto de funcién de estado en termodinamica es muy semejante al de energia potencial en fisica. Cuando una fuerza es
conservativa (ejemplo, la fuerza gravitatoria) el trabajo que dicha fuerza realiza cuando un cuerpo se desplaza desde un punto Aa un
punto B no depende del camino seguido y para hallarlo se puede definir una funcién denominada energia potencial (en nuestro
ejemplo, energia potencial gravitatoria), tal que el trabajo es igual a la energia potencial inicial menos la final, independientemente de
que el cuerpo caiga en linea recta o por un plano inclinado.
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producto se descompongan en reactivos, pero a idéntica velocidad y por eso no apreciamos variaciones
macroscopicas).

Los procesos o transformaciones termodindmicas se pueden clasificar en:

e Reversibles: Si el proceso transcurre a través de una sucesion (infinita) de estados de equilibrios, de
tal forma que en cualquier momento, variando infinitesimalmente las condiciones, se puede volver a
la situacidn inicial. Es dificil encontrar en la vida corriente situaciones reversibles, ya que es
basicamente un concepto ideal. Se puede asimilar a un gas encerrado en un émbolo sujeto por un
peso de arena. Si vamos quitando granos la expansién del gas serd reversible, pues ocurrira muy
lentamente y colocando los granos quitados podremos volver al estado inicial.

e Irreversible: Cuando el proceso no tiene vuelta atras y aunque volvamos a poner las condiciones
iniciales el sistema no vuelve a la misma situacién. No ocurre a través de estados de equilibrio. La
mayoria de los procesos naturales son irreversibles. Ej: Cuando colocamos unos cubitos en agua se
fundiran y aunque volvamos a 0°C se congelara todo el agua, no se formaran los cubitos.

Para entender mejor el concepto de reversibilidad, se puede pensar en lo que pasa al coger un palo fino con
las manos y empezar a doblarlo. Si lo hacemos muy poco a poco y lentamente, cuando lo soltemos volvera a
su posicion inicial sin que nada delate ninglin cambio (proceso reversible).Si lo hacemos violentamente, o el
palo se parte o queda irremisiblemente doblado; no puede regresar a la forma inicial (proceso irreversible).

Por ultimo, definiremos proceso espontaneo como aquel gue sucede por si mismo en unas determinadas
condiciones, espontdneamente, sin necesidad de hacer nada mas. Veremos al final del tema que se puede
definir como aquel proceso en el que se libera energia libre (AG<0). En principio podria parecer que solo los
exotérmicos serdn espontaneos, pero los hay endotérmicos que también son espontaneos (por ejemplo, la
fusion del hielo)

3 Energiainterna, calor y trabajo.

Después de las definiciones anteriores es momento de preparar el primer principio y para ello necesitamos

conocer un poco las 3 magnitudes que aparecen en él: Energia interna (U), trabajo (W) y calor (Q)

3.1 Energiainterna

La energia de un sistema se puede clasificar en externa e interna:

e La energia externa es aquella que tiene el sistema, considerado como una entidad, a causa de su
posicion (potencial) o su velocidad (cinética) con respecto a la tierra, en nuestro caso. Esta energia es
la estudiada en la mecdnica, parte de la fisica.

e Laenergiainterna de un sistema, U, que es la que tiene debida a los movimientos y las posiciones
relativas de las particulas que las forman. Serd, por tanto, la suma de todas las energias contenidas en
dicho sistema. En un sistema gaseoso sera la suma de los términos debidos a la energia cinética de las
moléculas, que se trasladan, vibran sus enlaces y rotan (energias de traslacidn, rotacién y vibracion), y
la energia potencial esta determinada por las fuerzas de atraccidn entre los electrones y los nucleos,
por las fuerzas de repulsidn que existen entre los electrones y entre los nucleos de moléculas
individuales, asi como por la interaccion entre las moléculas, y hasta términos debidos a las fuerzas
nucleares. Simplificadamente se podria escribir como: U = Eyasiacion + Erotacion + Evibracion + Eelectrica + Enuclear

Esta energia interna U y sus cambios en la reaccién quimica, es la Unica que estudia la termodinamica.

La energia interna de un sistema (U) es una funcién de estado, y por simple inspeccion de la formula anterior
nos podemos imaginar que no podemos conocer su valor absoluto exactamente, pero lo que si podemos
averiguar es cudl es su variacidon cuando en el sistema se produce una transformacion. A esta variacion la
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denominaremos variacidn de energia interna (AU). Un simil para entender esta situacion puede ser el de un
pozo de agua: No podemos conocer la cantidad de agua que contiene, pero si el agua que sacamos o
metemos en él.

3.2 Calor.

Calor (Q) es la energia que se transfiere de un cuerpo mas caliente a otro mas frio, o si abstraemos un poco

mas la idea, el calor es la energia transferida entre un sistema y su entorno debida a la diferencia entre sus

temperaturas. En una combustidn con llama, el calor fluye de la llama, mds caliente, hacia el exterior. En una
reaccién endotérmica, como la vista al principio®, el calor pasa del exterior al recipiente de la reaccién,
enfridandose el matraz. La energia, en forma de calor, pasa desde el cuerpo mas caliente (con una temperatura
mas alta) hasta el cuerpo mds frio (con una temperatura mas baja) ocurriendo la transferencia de calor hasta
gue ambos cuerpos se encuentren en equilibrio térmico (ejemplo: una bebida fria dejada en una habitacion
se entibia). A nivel molecular, las moléculas del cuerpo mds caliente ceden energia cinética a través de
colisiones a las moléculas del cuerpo mas frio. La energia térmica se transfiere, es decir, el calor “fluye” hasta
gue se igualan los valores medios de las energias cinéticas moleculares de los dos cuerpos; hasta que las
temperaturas se igualan. El calor, como el trabajo, describe la energia en transito entre un sistema y sus
alrededores.*No debemos confundir Q con temperatura, T. La temperatura es una propiedad fisica intensiva,
escalar (no vectorial), que indica el estado térmico de un sistema®. La diferencia de temperatura entre los dos

sistemas, que estdn en contacto térmico, determina un flujo de calor en la direccion del sistema mas frio,
alcanzando el equilibrio térmico. Un ejemplo: Si tenemos 1 L de agua a 80° C 0 200 L de agua a la misma
temperatura, es evidente que el segundo nos proporcionara mas cantidad de calor si queremos calentarnos
con él, aunque ambos tienen igual temperatura (El segundo tiene mas U) y si les ponemos en contacto no
pasard calor entre ellos, estaran en equilibrio térmico.

La transferencia de calor puede causar:

e Unavariacion de temperatura
e Un cambio en el estado de la materia

Es razonable esperar que la cantidad de calor, Q, que hace falta para modificar la temperatura de una
sustancia dependa de:

e Cuanto deba cambiar la temperatura
e Lacantidad de sustancia
e La naturaleza de la sustancia (tipo de &tomos o moléculas).

La cantidad de calor necesaria para modificar un grado la temperatura de un sistema se llama capacidad
calorifica del sistema. Si el sistema es un mol de sustancia, se puede utilizar el término capacidad calorifica
molar. Si el sistema es un gramo de sustancia, se utiliza el término de capacidad calorifica especifica o mas

3 Entre el Ba(OH),-8H,0 y el NH4NO;

4 Aunque habitualmente utilizamos expresiones como “se pierde calor” o “tener calor”, no debe pensar que estas afirmaciones
significan que un sistema contiene calor. El calor es energia intercambiada entre sistema y exterior. Asi, una manta es un aislante, algo
que impide o al menos dificulta el paso del calor de una parte a otra. Si cubrimos un hielo con una manta tardara mas en derretirse, en
contra de lo que algunos puedan pensar que la “manta da calor”.

> El principio cero de la termodinamica afirma que si dos sistemas estan en equilibrio térmico con un tercero, entonces ambos estan
en equilibrio térmico entre si (los tres, en realidad). Es una especie de “propiedad transitiva” del equilibrio térmico. Si T(A)=T(C) y
T(B)=T(C), entonces T(A)=T(B). Este principio se utiliza para realizar una medicidn de la temperatura, entendida como una propiedad

que determina si un sistema esta en equilibrio térmico con otros.
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frecuentemente calor especifico. Ambos se suelen denominar como c, pero se distinguen por sus unidades.
Por tanto, Q=mcAT o Q=ncAT (segln sea uno y otro), siendo m la masa (y c sera el calor especifico) o n el n°
de moles (y cmolar S€rd el calor especifico molar) y AT es la variacién de temperatura, que puede hacerse en Ko
en °C, ya que son escalas con diferente origen pero igual “tamaio” del grado. Vemos que si el sistema se
calienta (AT>0) el Q es positivo (recibe calor) y si se enfria (AT<0) el Q es negativa (desprende calor).

Histéricamente, la cantidad de calor necesaria para modificar un grado centigrado la temperatura de un
gramo de agua fue llamada caloria (cal). La caloria es una unidad de energia pequefia y la unidad kilocaloria
(kcal) ha sido también ampliamente utilizada®. La unidad Sl para el calor es simplemente la unidad Sl de
energia basica, el julio (J). Por tanto, ¢(H»0 liquido)=1 cal/g°C 0 Cmoiar(H20 liquido)=18 cal/mol°C.

El equivalente entre caloria y J lo establecié Joule con la mdquina de la
derecha, que transforma la energia potencial de una masas conocida
situada a una altura conocida Epotencias=mgh (en J) en calor que transmite al
agua contenida en el recipiente interior, que aumenta su temperatura At
(Q=mcAt, en calorias, c=calor especifico del agua=1 cal/g-°C), Si
suponemos que toda la energia potencial se ha transfromado en calor,
ambas cantidades deben ser equivalentes (iguales pero expresadas en
unidades distintas, E,=mgh ,en J, y Q=mcAt, en calorias, por lo si dividimos
E,/Q hallaremos la relacion J/cal, encontrando Joula que 1 caloria=4,184 J.
A esta cantidad se le suele denominar equivalente mecdnico del calor’

Cuando se realiza un proceso termodinamico, en especial los que mas nos interesan, las reacciones quimicas,
puede ocurrir que el sistema desprenda una cierta cantidad de energia en forma de calor hacia el exterior
(como en una combustiéon) o que el sistema absorba energia calorifica del medio para realizarlo (por ejemplo,
la fusién del hielo o la descomposicidn del carbonato célcico). Hablamos de procesos exotérmicos o
endotérmicos.

1.- (SMP1) Determina la cantidad de calor necesaria para aumentar en 30°C la temperatura de 2 moles de agua
liquida.

Recuerdas los problemas de equilibrio térmico:

2. Mezclar 800 gramos de agua a 20 °C con 500 gramos de aceite a 60 °C. Calcula la temperatura en el

equilibrio térmico. Dato: c(agua) = 4180 J/KgK; c(aceite) = 2450 J/KgK. Recuerda: Qcedido+Qganado=0 (0
Qcedido=—Qganado, ya que ambos tienen signos distintos y son iguales en valor absoluto en un sistema aislado)

3.-  Sedeja caer una pieza de metal de 45 gramos a 2000 °C en un recipiente que contiene medio litro de agua
a 20°C. Si la temperatura final en el equilibrio térmico es 80 °C, determina el calor especifico del
metal.

3.3 Trabajo

El trabajo, tal y como se suele definir en fisica, es el producto de una fuerza por el desplazamiento del
cuerpo®. Podemos escribir: W=F-As
Recuerda que si la Fy el As forman un angulo afiadimos el cos(a), algo que casi no usaremos en nuestro caso.

6 En nutricidn se suele usar caloria como sinénimo de kcal. Cuando se afirma que una dieta de adelgazamiento es de 1200 cal en
realidad es de 1200 kcal.

7 Los ingleses usan el BTU (“bitiu” o unidad térmica britanica) .Se define como la cantidad de calor que se debe agregar a una libra de
agua para aumentar su temperatura en un grado Fahrenheit, y equivale a 252 calorias.

) . . - . 2 v, . .
8 Si la fuerza es variable y el camino no es rectilineo se define como W = [ F -d7¥ = fV2 pdV y nos permite “ver” el trabajo como el
1

area bajo la curva p-V entre 2 volumenes V1 y V,.
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En termodinamica esa definicion sigue siendo cierta, pero el trabajo no es necesariamente de naturaleza
puramente mecanica, ya que la energia intercambiada en las interacciones puede ser mecanica, eléctrica (lo
veremos en el tema de oxidacion y reduccién), de superficie (como cuando explota una pompa de jabdn), etc.
por lo que no siempre podra expresarse en la forma de trabajo mecanico.

|
No obstante, existe una situacién particularmente simple e importante en P Fy > [
la que el trabajo esta asociado a los cambios de volumen que r ! B :
experimenta un gas contenido en un recinto en el que un émbolo puede ’. IM i
cambiar el volumen. Asi, si tenemos un gas que se encuentra sometido a N i '
una presion externa, pex;, Y que evoluciona desde un estado v “ . 2

caracterizado por un volumen V; a otro con un volumen V5, el trabajo
realizado por esa presion externa sera: AV=V. -V

W=—F -Dh=—poyS A= —poy - AV

Donde hemos usado la ecuacidn pg,; = gy el hecho de que al multiplicar el area del émbolo (S) por la altura
subida (Ah) nos da el cambio de volumen del cilindro, AV=V,-V1=5-h,—S5-h1=5:(h,—h1)=S-Ah. El sigho menos

procede de que la fuerza realizada por el exterior y el desplazamiento son opuestos (cos(180°)=-1)

Del signo menos hablaremos mas adelante. La p que aparece en la expresion es la pext. En un proceso
cuasiestatico (reversible) y sin friccidn la presion exterior (pext) sera igual en cada instante a la presién (p) del
gas, de modo que el trabajo intercambiado por el sistema en estos procesos se expresa como W = —p - AV

Las unidades de este trabajo podrian ser atm-L o la tradicional del S.I., el J (Si expresamos p en Pay V en m3 el
resultado esta en J directamente). La equivalencia entre ambas es sencilla:

101300 Pa 1m?3
1 atm 1000 L

Al contrario que la energia interna y los cambios de energia interna, el calor (q) y el trabajo (W) no son

N
latm-L =101,3 Pa-m? =101,3 Wm3 =101,3N-m=101,3]

funciones de estado. Sus valores dependen del camino seguido cuando el sistema experimenta un cambio. El
trabajo, al ser el drea bajo la curva p—V, podemos ver que es distinto en los 2 casos del problema siguiente (el
area rayada de la figura). El calor veremos mas adelante que es distinto si se mide a V=cte o a p=cte, por lo
gue tampoco es funcién de estado.

1@ 4.- (MGE1) A temperatura constante de 10 °C, 0,172 moles de un gas se expanden desde un volumen de 2 L
hasta otro de 4 L. Determina el trabajo que se efectua si el proceso se realiza:

a) 0) [»

p (atm) T plaim) &

200 400 V(L) 200 400 V(L)

Sol: -2 atm-Ly -3 atm-L

5.- (MGA4) Halla el trabajo que se efectiia cuando un mol de un gas realiza los siguientes procesos
a) p b) . c) ]
L] . 8 e " X n 5
}
v y “ 1 -
L_‘ LR : -

0 | I TR | 8 i : T ] ] D ) ) &

S:-2,84kJ,-4,96 k y 2,13 k]
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4 Primer Principio.

La primera ley de la termodinamica, que se basa en la ley de conservacion de la energia, establece que la
energia se puede convertir de una forma a otra, pero no se puede crear ni destruir. Vamos a expresar esta

idea de forma mas adecuada para nuestra clase de quimica:

Consideremos la reaccién de combustion del propano: CsHs(g) + 5 O2(g)—> 3 CO,(g) + 4 H20(g). En
evidentemente una reaccién exotérmica, desprende calor, y ademads, por cada molécula de propano que se
consume en la reaccién desaparecen 6 moléculas de gas (1 de propano y 5 de oxigeno) y se forman 7
moléculas de gas (3 de didxido de carbono y 4 de agua), por lo que si realizamos esta reaccidn en un
recipiente cerrado mediante un émbolo movible que contenga propano y oxigeno suficiente, al aumentar el
n° de moles a medida que ocurre la reaccién aumentara el volumen del recipiente. Es decir, a medida que se
produce la reaccidn el sistema desprende Q y realiza un trabajo (el émbolo desplaza al aire de la atmosfera
hacia arriba). ¢ Habra alguna relacién entre U, Q y W?

Es facil pensar, a la luz de lo afirmado en el primer parrafo, que la U de los reactivos se habra transformado en
Q desprendido, W realizado y la energia interna restante sera la que tengan los productos. O sea:

Ureactivos=Uproductos + |W| + | Ql

Si tenemos en cuenta el criterio de signos comentado al hablar del calor y el trabajo anteriormente, el Q
desprendido es negativo y el W de expansidn es negativo, por lo que debemos poner signos menos en la
expresion anterior si queremos eliminar los valores absolutos:

Ureactivos=Uproductos -W- Q

Si reordenamos los términos obtendremos:
W + Q =Uproductos — Ureactivos =AUsistema
AU=Q+W

“La variacion de la energia interna de un sistema es igual al calor desprendido o absorbido por el sistema
mas el trabajo realizado por o sobre el sistema”.

Es decir, la energia interna de un sistema puede variarse mediante el intercambio de calor con él o haciendo
(o recibiendo) un trabajo del sistema. Para que el enunciado del primer principio sea coherente hace falta
especificar la direccion en la que fluye la energia, ya sea en forma de calor o de trabajo. Para ello se adopta un
criterio de signos que debe mantenerse siempre.

El criterio que usaremos (recomendado por la ) = _
Trabajo de compresion |
IUPAC) es: — \ haliiakeh

Caor Caor
80 C

(reacciéon exotérmica) su energia total starbide | 920 ‘ ten"gf'_“ ia cedide

disminuye, la variacién de energia interna
debe ser negativa (AU<0) y por lo tanto el Fig. 3.5.

S propone
Traba ) g8 sxpanson of I

calor debe ser negativo (q<0). Pero si el
sistema absorbe calor del entorno (reaccion endotérmica) su energia total aumenta (AU>0), por
consiguiente, este calor debe ser positivo (Q>0).

e Cuando el sistema se expande realiza trabajo sobre su entorno a costa de su energia total, que debe
disminuir (AU<0) . Por eso, como AV>0, el W es negativo. En una compresion, la energia total aumenta
(AU>0) y, como AV<0, W>0.

Expansion = V>V = W=—p-AV<0 = AU<0
Compresidon = V,<V; = W=—p-AV>0 = AU>0
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Otros enunciados® son:

e Eloriginal, Clausius (1848): “la energia total de un sistema aislado permanece constante”.
e “Esimposible construir una maquina que produzca continuamente trabajo sin consumir una cantidad
equivalente de energia (calor o energia interna)”. Es lo que se denomina mavil perpetuo de primera

especie (que no existe, claro).
e Otra formulacién es: “la energia ni se crea, ni se destruye, solo se transforma”.

6.- (MGEZ2) En una reaccion quimica, el sistema absorbe del entorno 800 calorias y realiza un trabajo de
expansion de 2 kJ. ;Cudnto ha variado su energia interna?
S:AU=1344]
7.-  (MGAS5) Determina la variaciéon de energia interna que sufre un sistema cuando:

a) Realiza un trabajo de 600 ] y cede 40 calorias al entorno.
b) Absorbe 300 calorias del entorno y se realiza un trabajo de compresién de 5 K] .
c) Se comprimen 200 cm3 a una presion constante de 1,4 atm.
S:AU=-767,2],+6254]y 28,34 ]
4.1 Aplicaciones del primer principio.

En una reaccién quimica AU representa la diferencia de energia interna entre su estado final (productos) y su
estado inicial (reactivos), con lo que el primer principio se puede expresar:

AU = Uproductos_ Ureactivos = Q+W; siendo W=—PAV

Los valores de Q y W se refieren a los efectos de calor y trabajo que acompafian a una reaccién quimica.

4.1.1 PROCESO A T=CTE:

Para el caso de un gas ideal puede demostrarse que la energia interna depende exclusivamente de la
temperatura, ya en un gas ideal se desprecia toda interaccidn entre las moléculas o atomos que lo
constituyen, por lo que la energia interna es sélo energia cinética, que depende sélo de la temperatura. Este
hecho se conoce como la ley de Joule.

Si U sélo depende de la temperatura, si ésta no varia AU=0, por lo que

Qr=-W

Es decir, en los procesos isotérmicos el calor que absorbe el sistema gaseoso lo emplea en expandirse y

viceversa.
Ademas, como pV=nRT, si T=cte, p=nRT/Vy W = — fn—sTdV = —nRTln% 5 (atm)
! " ? (1)
8.- (MGE1) A temperatura constante de 10 °C, 0,172 moles de un gas se expanden \\\
desde un volumen de 2 L hasta otro de 4 L. Determina el trabajo que se efectia si el 1 = (2)

proceso se realiza como indica la figura |
S:-2,77 atm-L : >
2,00 400 V(L)

4.1.2 PROCESO A V=CTE:

En este caso, como no hay variacién de volumen, el trabajo es nulo, con el que la expresién del primer
principio queda:

% En otros textos podras ver el primer principio escrito como AU = Q — W. Eso implica que se esta usando un criterio de signos
contrario al nuestro para el trabajo, siendo positivo el W que produce el sistema, la maquina, y negativo el W que recibe. Este criterio
de signos era habitual antes en ingenierias, ya que su propdsito es estudiar maquinas que producen W al exterior y eso lo consideran
positivo.
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AU=Q

donde Q, es el intercambio de calor a volumen constante. Esta condicion se da cuando llevamos a cabo a
reacciéon en una bomba calorimétrica en la que no puede haber contraccidon o dilatacion del sistema. En los
procesos a volumen constante, el valor del calor medido en la bomba calorimétrica da directamente la
variacion de la energia interna, AU, para la reaccidn que se esta a estudiar.

El calor absorbido o desprendido en una reaccidn quimica a volumen constante (Qy) es igual a la variacion de
energia interna del sistema.

e SiQ>0 = U aumenta, es un proceso endotérmico. El sistema adquiere calor del entorno y lo almacena
como energia interna (aumento de la velocidad molecular...)

e SiQ<0 = U disminuye, es un proceso exotérmico, el sistema ha desprendido calor y por tanto ha perdido
U (sus moléculas han disminuido de velocidad...).

4.1.3 PROCESO A P=CTE:

La mayoria de las reacciones se realizan a presion constante, ya que en los laboratorios se trabaja a menudo
en recipientes abiertos, o lo que es lo mismo, a presién atmosférica. Casi todos los procesos que vamos
estudiar son de este tipo.

Para calcular el intercambio de calor asociado a una reaccion a presién constante, se emplea también el
primer principio. En los procesos a presidn constante es frecuente que a medida que transcurre la reaccién
exista un pequeno cambio de volumen, que producird un trabajo de expansion:

W = —pAV

siendo AV = Vproductos — V reactivos, €ON [0 que el primer principio toma la forma:
AU = Qy— pAV

donde Q = variacién de calor a presidn constante. El calor Q, se puede despejar en la ecuacion:
Qp = AU + pAV

Desarrollando esta expresion:

Qe= (U2 — U1 ) +P(V2— V1)
y si se agrupan los términos correspondientes a los estados inicial y final se obtiene:
Qe = (Ua+pV2) — (Us+pV1)

p-V tiene dimensiones de energia y sumada a la energia interna U nos dara una nueva energia que
llamaremos entalpia y que representaremos por H:

H=U+pV
que sustituida en la ecuacion anterior nos da el calor intercambiado en una reaccidn a presién constante:
Qp = Hz— H1 = AH

La entalpia, H, es otra forma de medir la energia de un sistema; H, y Hi son los valores de la energia calorifica
del sistema en los estados final e inicial, y su diferencia, AH, representa el calor transferido por el sistema en
cualquiera proceso que tenga lugar a presion constante.
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La entalpia es una funcion de estado, e igual que le ocurria a la energia interna, no se puede medir su valor
absoluto, sélo se pode medir su variacién (en procesos a presidon constante).

Si H>H, = AH>0 = Q>0 el sistema absorbe calor, luego el proceso es endotérmico.

Se Hy<H; = AH<0 = Q<0 el sistema desprende calor, luego el proceso es exotérmico.

Proceso isotermo (T=cte) para gases ideales como U sélo f(T) > AU=0 ->Q=-W y W= —nRTIn(V2/V1)

Proceso isodrico (V=cte) W=0, AU=Qv=ncmolarAT 0 McAT, siendo cmolar €l calor especifico molar a volumen
constante (J/mol°C)y c el calor especifico masico a volumen constante (J/kg°C)

Proceso isobarico (p=cte) Qr=AH y AU=Qp—pAV=AH-pAV

4.1.4 RELACION ENTRE Qp Y Qy (ENTRE AU Y AH)

e Sino hay gases involucrados en la reaccién, como los sdlidos y los liquidos mantienen practicamente su
volumen constante, se puede admitir que para reacciones entre sustancias en estos estados

Qp=Qv-
e Sihay gases, el término pAV=AnRT, por lo que AH=AU+AnRT o
Qp=Q,+AngRT

Si hay aumento del numero de moles (Ang=variacion en el n° de moles gaseoso, moles de gas de producto—
moles de gas de reactivos, Qp>Qy, y si hay disminucién Qp<Qy.

Como complemento de lo anterior podemos recordar que el calor desprendido no es funcion de estado, ya
gue para la misma reaccién no es el mismo a volumen contante (AU) que a presion constante (AH). También
es muy importante resefiar que en las ecuaciones anteriores Q;,, Qy, AU y AH deben usarse de forma molar
(kJ/mol) y con su signo.

Nota: si usamos la ecuacién anterior, R debe estar en las unidades adecuadas:

R = 0.082 atm-L 101,3] — 831 J ( 199 cal )
o K-mol Tatm-L " K-mol \° 7" K -mol
9.- (MGA6) Contesta razonadamente a las siguientes preguntas:

a) Un sistema realiza un trabajo sin que se le comunique calor. ;Podra hacerlo de manera indefinida?
b) Cuando un sistema se expansiona sin intercambio de calor, ;su energia interna aumenta?
c) En los procesos isotérmicos, ;qué relacidn existe entre el calor y el trabajo que el sistema intercambia
con el entorno?
d) En los procesos a volumen constante, ;es inviable una reaccién exotérmica?
e) En los procesos isobaricos ;un aumento en el volumen del sistema indica que el proceso es
endotérmico?
10.- (MGE3) En La combustién de una muestra de 7,00 g de tolueno (Ce¢HsCH3) a presiéon atmosférica y 25 °C se
desprendieron 300 kJ. Calcula:
a) El calor que se hubiera desprendido en un recipiente cerrado.
b) La variacidn de energia interna que ha tenido Lugar, expresada en kJ/mol.
S:a) 299,6 kJ; b) -3938 kj/mol
11.- (MGA?) Justifica la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) El calor de una reaccién a volumen constante es siempre menor que el calor de una reaccién a presion
constante.
b) En ciertas reacciones quimicas, la variacién de entalpia coincide con la variacién de la energia interna.
c) En la naturaleza, los procesos isobaros son mas frecuentes que los procesos isécoros.
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12.- (MGA8) La estequiometria de una hipotética reaccion entre gases es: A + 3 B -2 C. Sila reaccion es
exotérmica a presién constante, ;a volumen constante se desprendera mas o menos calor? ;Y si el
compuesto B fuera liquido?

Qp<Qv (Angasesz—Z) y Qpr>0Qv (Angaseszl)
13.- (MGA9) La reaccion entre 1 g de cincy acido sulfurico en exceso desprende 2 405 ] en un recipiente

abierto y 2 443 ] en un recipiente cerrado. ;A qué se debe esa diferencia?
S: Angases=1,' Qp>Qv
14.- (56-S09) La combustién del metano, CH4(g), produce diéxido de carbono (g) y agua (1), siendo AHcombustion =
- 802 KkJ-mol-1.
a. Calcule la cantidad de energia desprendida cuando se queman 3 gramos de metano gas. (1,0 punto)
b. Que presion generara el CO2 desprendido si se recoge a 25 °C en un recipiente de 5 litros. (0,5 puntos)
c. Calcule el volumen de agua liquida que se produce. (0,5 puntos)
S:a)-150,375k]; b) p = 0,916 atm; c) 6,75 cm3

5 Entalpia de una reaccion

5.1 Diagramas entdlpicos.

Como la entalpia es una funcion de estado, cuando un sistema evoluciona desde un estado inicial a otro final,
su variacion de entalpia se expresa como:

H = Hfinai— Hinicial

En el caso de una reaccién quimica el estado inicial son los reactivos y el estado final son los productos, por lo
tanto la variacion de entalpia de una reaccidn sera:

Hreaccic’:n =Hproductos _Hreactivos
SiHp>Hg, H>0 Qu>0, (el sistema absorbe calor) la reaccidn es endotérmica.
Si Hp<Hgr, H<O Qu<0, (el sistema desprende calor) la reaccién es exotérmica.

La variacion de entalpia de una reaccién se puede expresar graficamente con ayuda de los diagramas

entdlpicos, en los que se representa sobre una Productos 2nO C+0, Reactivos
; p . o)
escala de energias la entalpia de reactivos y T T
| 0. O
productos. Al no poderse conocer el valor absoluto, H " %
2] i i POl CRER Z

la escala de entalpias (en ordenadas) tiene un S Positive negativo %

. . ) o %
origen arbitrario. La figura (a) representa el T < T °

P P ., L, Reactivos Productos

diagrama entdlpico para una reaccién endotérmica, NA4O A

yla(b) para una reaccion exotérmica.

5.2 Ecuaciones termoquimicas:

Como ejemplo de reaccion veamos la combustidn del metano (CH.), el principal componente del gas natural:
CHa(g) + 202(g) —> CO,(g) + 2H,0(l)  AH =—890.4 kJ/mol

Sabemos que es una reaccion que libera calor, por lo que es un proceso exotérmico. Si se realiza a presion
constante (por ejemplo, a la p. atmosférica) ese calor desprendido es igual al cambio de entalpia, AH, que sera
por tanto negativo. La unidad “kJ por mol de reaccién” para AH significa que cuando un 1 mol de CH,4
reacciona con dos moles de O, para producir 1 mol de CO, y 2 moles de H,0 liquida, se liberan 890.4 kJ de
energia calorifica a los alrededores. Hay que recordar que el valor de AH no se refiere a un reactivo o
producto en particular. Simplemente significa que el valor mencionado de AH se refiere a todas las especies
gue reaccionan en cantidades estequiométricas. Por tanto, se pueden crear los siguientes factores de
conversion:
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890,4 kJ —890,4 kJ —890,4 kJ —890,4 kJ
1mol CH, 2 moles 0, 1mol CO, 2 moles H,0

Por eso se expresa AH en unidades de kJ/mol (en vez de sélo kl). Es una convencidn estandar. Es basico
especificar una ecuacidn ajustada cuando se indica el cambio de entalpia de una reaccién. La ecuacién
anterior, en la que se indice la energia asociada a la reaccién y los estados de cada reactivo y producto, es la
denominada ecuacion termoquimica.

Si multiplicamos ambos lados de una ecuacidn termoquimica por un factor n, entonces AH también debe
cambiar por el mismo factor. Por ejemplo, la fusién del hielo:

H.0(s) —> H,0(l)  AH =6.01 ki/mol
Si multiplicamos toda la ecuacidn por 2
2H,0(s) —> 2H,0(l) AH = 2(6.01 kJ/mol) = 12.0 kJ/mol

Si invertimos una ecuacion, cambiamos los papeles de reactivos y productos. Al ser la entalpia funcién de
estado, cambiara de signo. Si era exotérmica, la inversa serd endotérmica y viceversa.

Asi, al invertir la fusién del hielo y la combustion del metano, las ecuaciones termoquimicas son

H,0(l) > H,0(s) AH = -6.01 kJ/mol
CO,(g) + 2H20(s) = CHa(g) + 202(g)  AH =890.4 kJ/mol

La inclusién del calor intercambiado en el proceso se puede hacer de dos maneras: como hasta ahora,

escribiéndolo a continuacidn de la reaccion como AH o AU, o bien poniendo explicitamente el calor como un
componente mas de la reaccion (en los reactivos, si es endotérmica, o en los productos, si es exotérmica).
Ejemplo:

C(s) + O,(g)>CO0: (g) + 393,5 ki/mol

C(s) + 02(g)>CO; (g) AH =—393,5 ki/mol
H,0(1) = H,0(s) AH =—6.01 kJ/mol i
H,0(1) +6,01 ki/mol = H.0(s) R

[l Termdmetro

Agitador

6 Meétodos para hallar la entalpia de una
reaccion:

~ Cabwerta del calorimetro

6.1 Meétodo calorimétrico (experimental)

— Recubamiento aidante

.z . — Agua
Estos calores de reaccién a volumen constante se miden
~ Entrada para o O2

mediante dispositivos como el de la figura llamados

- Bomba

bomba calorimétrica o calorimetro. Para medir un calor
de combustién la muestra pesada se introduce en un

— Recipsente para la moestrs

crisol (que se introduce a su vez en la bomba) y se quema
completamente en oxigeno a presion. La muestra se

calienta mediante un filamento de ignicién de hierro, que
se pone incandescente cuando se pasa una corriente
eléctrica procedente de una bateria. El calor producido en la reaccidn se mide por el aumento de temperatura
del agua que circunda la bomba, descontando el aportado a través del filamento. El calorimetro esta aislado
del exterior mediante un manto aislante térmico. Asi mediremos el Q.

Este mismo proceso se puede realizar en un recipiente dotado de una pared mdévil, sobre la que actla una
presion constante (en general la atmosférica). Después de restablecida la temperatura inicial, terminada la
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reaccion, a veces se observa que el volumen inicial no es igual al volumen final, pues el nimero de moles de
gas de los reactivos no tiene que coincidir con el nimero de moles de gas de los productos. Suponiendo
comportamiento ideal de los gases que participan en la reaccién podemos establecer que: Q, = Q, + AngRT

Asi, por ejemplo, en la reaccidn de formacion del amoniaco, segun la reaccidon: Nx(g)+3H2(g)—>2NHs(g)

A partir del calor de reaccién a volumen constante, Q,=AU=-20,86 Kcal, como Ang=2-1-3=-2, resulta que a
25°C, AH=Qp=-20,86-10° cal+(~2-1,98—%

que AU, lo que es légico, puesto que en la reaccién hay una disminucidn de volumen y por tanto un trabajo

-298)=—22,04-10° cal=—22,04 kcal, que es mayor en valor absoluto

K-mol

del exterior contra el sistema (compresion) que se transforma en un mayor desprendimiento de calor.

Segun el proceso del que se trate, a veces las entalpias reciben nombres “especiales” (aunque no dejan de
ser valores del Qp)

e Se llama entalpia o calor de combustién de una sustancia a la energia térmica desprendida cuando 1 mol
de dicha sustancia arde completamente en oxigeno a la presion de 1 atm. Se miden con el calorimetro
visto anteriormente (es decir, a volumen constante, midiendo entonces AU, o a presidn constante, en
cuyo caso directamente medimos AH). Por ejemplo, la reaccién 2 C4Hio+ 13 O, > 8 CO; + 10 H,0
desprende unos 5760 kJ cuando quemamos 2 moles de butano en exceso de oxigeno, por lo que la
entalpia de combustion sera 5760 kJ/2 moles C4H10 0 sea AHcombustisn=—2880 kJ/mol

e Entalpia o calor de disociacién de una sustancia es la energia necesaria para descomponer 1 mol de dicha
sustancia en sus atomos constituyentes en estado gaseoso. Ej: Cl, -2Cl. AHgisociacion=+244 kJ/mol.
Obsérvese que es por mol de reactivo, de moléculas de cloro Cl,.

e Entalpia o calor de disolucidn de una sustancia es la energia intercambiada cuando 1 mol de dicha
sustancia se disuelve por completo en una cantidad suficiente de disolvente, de forma que por posterior

dilucion no se produzca ninglin cambio energético. Ej: NaOH(s)HiO> Na*(ac) + OH™(ac) AHgisolucisn=—44,5
kJ/mol. Es muy exotérmica.
e Entalpias de cambio de estado: Se suelen designar con el nombre de calores latentes (calor latente de
fusion y calor latente de evaporacidn) y son las energias puestas en juego cuando 1 mol de sustancia que
ya se encuentra a la temperatura adecuada (es decir, a la del cambio de estado) experimenta un cambio
de estado de agregacion a temperatura y presidon constante. Asi,
H20(s) = H,0 (1) AH¢usisn= 334 ki/kg (79,7 kcal/kg) a 0 °C (no son molares, pero es muy facil pasarlos)
HzO(l) - H,0 (g) AHvaporizacién= 2257 kJ/kg (538,7 kcal/kg) a 100 °C.

Hay que recordar que cuando a una

sustancia, por ejemplo, el agua, se le va

aplicando calor se eleva su temperatura

de acuerdo a Q,=mcAT o Q,=nc,AT @
(siendo c el calor especifico masico, en e srAT) o /
J/kg-K, y cm el calor especifico molar, en i
J/mol-K), hasta llegar a los puntos de
cambio de estado (0°Cy 100°C) en cuyo

momento todo el calor transmitido se

invierte en realizar el cambio de estado,

sin cambiar la temperatura. ; ;

Teniendo en cuenta lo anterior se ve la ; J -

importancia de tener en cuenta el estado = :

fisico de las sustancia cuando medimos o : Saiido OB Y W R3yee
tomamos datos de una tabla sobre ‘ '
entalpias, ya que cambiar a un compuesto
de estado requiere otro gasto de energia adicional al de una reaccidn quimica.

15.- (MGE6) Cuando se queman 5 g de benceno, CsHs(1), en una bomba calorimétrica a volumen constante, se
comprueba que la temperatura de los 5 kg de agua que envuelve el reactor pasa de 20 °C 30 °C. Determina la
entalpia de combustién del benceno en condiciones estandar. Datos: calor especifico del agua = 4,18
Kj/kg°C.

Tiempo (t)
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S: -3264 kJ/mol
16.- (MGA17) Teniendo en cuenta las siguientes entalpias de combustion:

AHc carbén = -394 kJ/mol; AHc metano (gas natural) = -890 kJ/mol; AHc butano = -2 880 k] /mol; AHc

octano (gasolina) = -5 460 kJ/mol.

a) ;Qué sustancia genera mas calor por gramo de masa?

b) ;/Qué desventajas tienen el carbon y el octano frente a los demas?

c) (Qué ventaja presenta el gas natural frente a los demas?

d) ;Cual consideras que seria el mas beneficioso para una instalacién industrial ubicada en tu localidad?
S: CH+>C4H10>CsH1s>C

6.2 Entalpiaestdandarde formacion.

No tiene sentido guardar en tablas la informacién de AH para todas y cada una de las miles de reacciones que

se pueden realizar a presidn constante, basicamente porque existen millones de reacciones quimicas. Para

aclarar nuestro proceder empecemos definiendo el estado estandar de una sustancia:

referencia de 25°C.

El estado estdndar de una sustancia es la sustancia pura a la presién de 1 bar, 10° Pascales (Pa)*°. El

estado estdndar de una sustancia disuelta corresponde a una disolucién ideal de concentracion 1 mol/L. El
estado estdndar se puede referir a cualquier temperatura, pero normalmente se toma una temperatura de

La entalpia de una reaccidn en la que los
productos y los reactivos estan en condiciones
estdndar se denomina entalpia estandar de la
reaccion y se simboliza mediante un simbolo °
colocado en la parte superior derecha de la
entalpia, AH®reaccisn.

De todas las reacciones en las que participa un
compuesto, sélo tabularemos aquellas en la que
se forme un mol de compuesto a partir de sus
elementos en el estado de agregacion (sélido,
liquido o gas) en el que se encuentran en las
condiciones estandar.

| Sustancias organicas

| S. inorganicas

Dicha entalpia se le denomina entalpia estdndar
de formacion de un compuesto (o menos
frecuentemente, calor de formacion), se
representard por AHP, y se define como el cambio
de entalpia (calor a presion constante) que tiene
lugar cuando se forma un mol de compuesto a
partir de los elementos que lo constituyen en sus
estados de agregacion mds estables en
condiciones estdndar.

‘ glucosa Cg11,06 (s): —1274,5

| cacos (s) -1207

Pongamos, por ejemplo, la reaccidn de formacion

| |
| metano CH; (g): ~74,9 | |[Hg): +217,7 |
| etano C;Hs (g): 84,7 | ||HF (g):-268,7 |
| eteno CoHa (g): +52,3 |||HCl(g):—922 |
[etino CoH; (g): +226,7 ||[HBr(g):-362 |
| propano CsHs (g): -103,8 | ||H:0(2): 2424 |
| butano CaHio (g): -124,7 | |[H0():-2858 |
| n—pentano G5, (g): ~146,4 | ||Ha02():-187,6 |
| ciclohexano CaHiz (1): —62 ||[co(g):-1103 |
| benceno CeHs (1): +49 | ||coa(g):-3935 |
| metanol CHsOH (1): ~238,6 | |[s02 (@):-296,4 |
| etanol CHsOH (I): -277,6 | ||50: (g): -394,8 |
| metanal HCHO (1): -116 ||INO(g): +90,4 |
| etanal CHy~CHO: ~166 ||[NO2(g):+338 |
| 4c. metanoico H-COOH (1): ~409 | |INHs (g): 46,2 |
| 4c. etanoico CHs—COOH (1): 487 | |[NHaCL (s):-315 |
|c|orometano CHsClI (1): —82 | | NaCl (s): —411 |
‘cloroformo CHCls (I): =132 ’ ‘ NaOH (s): —426 ’
|tetracloruro de carbono CCly (I): —=139,2 | | Ca0 (s): —635 |

| |

| |

| sacarosa CypH;501; (s): —2222

| Ha504 (1): -814

del CO4(g) a partir de sus elementos en estado estandar:

C(graf)+0,(g)=>CO0z(g)

10 Nosotros usaremos como condiciones estdndar 252C y 1 bar=105 Pa (o 1 atmésfera, que es practicamente lo mismo. 1 atm=101325

Pa=1,01325 bar, 1 bar=0,986 atm) y como condiciones normales los 02C y 1 atm. Sin embargo, la IUPAC hace otras recomendaciones.
Se pueden ver en: http://goldbook.iupac.org/S05910.html y http://goldbook.iupac.org/N04211.html
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Como la entalpia es funcion de estado y,
por tanto, independiente del camino

seguido, podemos hallarla restando la C(graf)+0O2(g) C(graf)+02(g)
entalpia de los productos menos la de los = 0

reactivos. La entalpia de esa reaccion
seria la entalpia estandar de formacion _
p H (k) 393,5 kJ/mol # H (K

mol)
AHOfZZHproductos_ZHreactivos=
H%(CO,(g))-H(C)-H(O2(g))

/mol)

COy(g) CO2(g)
- -393,5

Cuando medimos las entalpia de

reacciones como la anterior, el Qy,
medimos su variacion, no los valores
iniciales y finales. Podemos tomar como
origen de entalpias, como entalpia 0, la
de los elementos en su estado de agregacion mas estable en estado estandar (es un convenio) y entonces la
entalpia de formacién de un compuesto serd la entalpia de ese compuesto. De esta manera se podrian definir
unas hipotéticas entalpias absolutas del producto, que coincidirian con las de la reaccidn de formacion, al ser
las de los reactivos 0. Asi, por ejemplo:

AH%(CO,(g))=—393,5 kJ/mol =H°(CO,(g))—H°(C)-H(0,(g)) = H%(CO,(g))-0-0= H%(CO,(g))

La entalpia es una forma de energia, por lo tanto es una magnitud extensiva que depende de la masa del
sistema; por esta razdn, al definir la entalpia de formacion se especifica que se refiere a la formacién de un mol
de compuesto. Ejemplos:

Ag(s) + % Cla(g)>AgCl(s) AH =— 127 kJ/mol
1/2N,(g) + % 0,(g) >NO(g) AH = 90,4 kJ/mol
% Na(g) + 3/2 Ha(g) >NHs(g) AH =—46,0 kl/mol

Si observas la mayoria de las entalpias de formacién en condiciones estandar en una tabla comprobaras que son
negativos, por lo que dichos procesos seran exotérmicos, y las descomposiciones de los compuestos seran, por
consiguiente, endotérmicas.

6.2.1 CALCULO DE LA ENTALPIA DE REACCION A PARTIR DE LAS ENTALPi{AS DE FORMACION.

Como se indicé anteriormente de forma genérica la variacidn de la entalpia de una reaccion es:

AHoreacci()n:zHoproductos_zHoreactivo5= zAHof(pFOdUCtOS)—ZAHof (reaCtiVOS)

Ahora estamos capacitados para realizar el cdlculo de la entalpia de una reaccién en condiciones
estandar de forma exacta, ya que podemos utilizar las entalpias de formacidn en dichas condiciones de las
sustancias que intervienen en la reaccion.

Las entalpias de formacién en dichas condiciones corresponden a la formacion de un mol de sustancia; por eso,
al ser la entalpia una magnitud extensiva, cuando en la ecuacién estequiométrica los coeficientes de las
sustancias que intervienen en la reaccion sean diferentes de 1, serd preciso multiplicar las entalpias de
formacién por los coeficientes estequiométricos para calcular la entalpia de la reaccidn. La entalpia de reaccidn
en condiciones estandar se puede escribir como:

AH®reaccisn=Zn,AH ¢ (productos)-ZngAH°s (reactivos)

donde n; y ng son los coeficientes estequiométricos de los productos y de los reactivos.
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EJEMPLO 1: Calcula la entalpia estandar para la reaccidon de combustion del etanol C;H5OH(I)

Ajustamos la reaccién: C;HsOH(l) + 30;(g) -2 COz(g)+3H,0(l).

Dado que: AH’reaccion=2NpH productos—2Nr HCreactivos

yque AH[02(g)] =0,

AHCReaccion = 2- AHP[CO,(g)] + 3-AH°[H,0(1)] —AH[C,HsOH(l)] = 2 (—393,7) + 3 (-285) — (-277) = -1 365,4 ki/mol

17.- (MGA12) Escribe la ecuacion de formacion de las siguientes sustancias a partir de sus elementos:
a) Glucosa (s): CsH1206. b) Propanol (1) : CH3-CHz-CH20H. c) Acido 2,3-dihidroxibutanodioico (s): COOH-
CHOH-CHOH-COOH. d) Carbonato calcico (s) : CaCO0s.
18.- (MGE4) Cuando en condiciones estandar reacciona 1 g de carbono con hidrégeno molecular para formar
metano, se desprenden 6 242 J. Halla la entalpia de formacion del metano.
S:-74,9 kJ/mol
19.- (23-J08) El carbonato de calcio (s) se descompone térmicamente en 6xido de calcio (s) y diéxido de
carbono (g).
a) Calcule, a partir de los datos que se le da, el calor de la reacciéon de descomposicion. (1,2 puntos)
b) Calcule el calor absorbido o desprendido en el proceso si se obtienen 12,8 g de 6xido de calcio. (0,8
puntos)
Datos: AHCaO(s) = -633 k] /mol; AHPCO2(g) = -393 k]/mol; AHPCaCOs(s) = -1207 k]/mol
S:a) + 181 kjJ; b) 41,4k] absorbidos
20.- (73-JE10) La descomposicion térmica del carbonato de calcio sélido produce 6xido de calcio sdlido y
diéxido de carbono gas. Calcule:
a) La entalpia estandar de la reaccion de descomposicion. (1,0 puntos).
b) El volumen de CO2 medido a 25 2C y 1 atm, que se podra obtener mediante dicha reaccién cuando se
emplean 5.000 KJ. (1,0 puntos).
DATOS: Calores estandar de formacién (k] - mol-t) CaCO3 =-1207; CaO = - 635; CO2 = - 393.
S:a) AH°-= 179 k] - mol-1; b) V = 682,57 L.
21.- (121-J12) La entalpia de combustién del benceno es -3267,4 k]/mol. Calcule:
a) El valor de la entalpia de formacién del benceno liquido. (1,5 puntos)
b) La energia implicada en la combustién de 100 g de benceno liquido. (0,5 puntos)
Datos: AH% CO2(g) =-393,5 kJ/mol; AH% H20(1) = -285,8 k] /mol
S:a) AH%r = 49 kJ-mol-1; b) Q = - 4.188,97 kJ.
22.- (158-S13) Dada la reaccién del carburo calcico con agua: CaCz (s) + 2 Hz0 (1) — Ca(OH)z (s) + CzHz (g)
a. Calcule su variacion de entalpia estandar. (1,0 puntos)
b. ;Qué calor se desprende en la combustiéon de 100 dm3 de acetileno, C2Hz, medidos a 25 2Cy 1 atm? (1,0
puntos)
Datos: Entalpias de formacion en kJ-mol-: CaCz (s) =-59,0; COz (g) = -393,5; H20 (1) = -285,8; Ca(OH):z (s) = -
986,0; CzHz (g) = 227,0
23.- (132-S12) Sabiendo que en la combustién de 1 kg de carbén se desprenden 3,81-104 k]. Calcule:
a) La entalpia estandar de combustion del CHas. (0,5 puntos)
b) La energia que se desprende en la combustion de 1 kg de CHa. (0,5 puntos)
c) El volumen de CH4, medido a 25 °Cy 1 atm de presidn, que es necesario quemar para producir la misma
energia que en la combustion de 1 kg de carbén. (1,0 puntos)
Datos: AH% CH4 = -75 KkJ/mol; AH% CO2z = -394 kJ/mol; AH% H20 (1) = -286 k]/mol
S:a) AHoc = - 891 k]-mol-1; b) 5,57 - 10* kJ; c) V= 1045 L.

24.- (MGA18) Un proceso industrial necesita 36 200 K], que se obtienen quemando, a 25°C y 1 atm de presién,
422 L. de una mezcla de etano y propano. Calcula:
a) El calor de combustién del etano y del propano.
b) La composicién molar, en porcentaje, del gas utilizado.
Datos: entalpias de formacion estandar (k] /mol): AH% etano (g) = -85; AH% propano (g) = -104; AH%
diéxido de carbono (g) = -394; AH% agua (1) = -286.
S: 19% molar de etano y 81% molar de propano

Pagina 17



®

IES “Julidn Marias”. DPTO. DE FiSICA Y QUIMICA. TEMA 3: TERMOQUIMICA-22 BACH. QUIMICA

6.3 Leyde Hess.

La entalpia es una funcion de estado y su variacion AH en el Energia Intermediario A
£

transcurso de una reaccion sélo depende de los estado inicial y final
de la misma y no de los intermedios por los que transcurre la Intermediario B

reaccion. Esto se puede ver en el siguiente diagrama entalpico:

Reactivos Intermediatio C
AH1=Ha—HgeacTivos Ay AH,
AHZZH B—HA
AHs=H—Hs Productos

w' =~ ‘WI + 'w;: t .W + ~W_‘

AHa=Hpropucros—Hc Suma algebraica

AH1+ AHy+ AH3+ AHs=Hpropucros—HRreactivos= AHRr

Basandose en esta propiedad, Germain Henri Hess (1802—1850) formuld en 1840 el principio que lleva su nombre:

Cuando una reaccién quimica puede expresarse como suma algebraica de otras, la variacién de la
entalpia total es igual a la suma algebraica de las variaciones de entalpia que tienen lugar en cada una
de las reacciones parciales.

En muchos casos no es posible determinar experimentalmente la entalpia de reaccidon de un proceso; como
por ejemplo la entalpia de formacién del CH4 no es medible calorimetricamente (ya que si juntamos C e H no se
produce la reaccion C+2H,->CH.). En estos casos la ley de Hess es especialmente util, ya que si que podemos
medir los calores de combustion del CH, y del Cy el calor de formacion del H,O (entalpia de combustion del H,):

C(s) + Oz(g) >CO2(g) AH% =-94,1 kJ

CHa(g) + 2 O2(g) = CO,(g)+2 HO(l) AH% =-212,8 kJ (obsérvese que en condiciones estandar, 252 el H,0 es )
Ha(g)+1/2 Ox(g) = H,0(l) AH% =—68,3 k)

C(S) +2 Hz(g) - CH4(g) AH04 =?

Tenemos que pensar en cdmo combinar las 3 primeras reacciones para que al sumarlas obtengamos la 42. El
metano aparece en la 22 como reactivo por lo que debemos invertirla, multiplicarla por -1, por lo que la entalpia
guedara cambiada de signo. La 12 quedara tal cual (el C es reactivo en la reaccidon buscada) y la 32 debemos
multiplicarla por 2 (y a su entalpia) para que aparezcan 2 moles de H,, como en la 42. Asi:

C(s) + Oalg) >COalg) AHY, = —94,1 k]

€0o{g}+2H.0H—> CHa(g) + 28a4g} —AH®% = 212,8 kJ (hemos invertido, multiplicamos AH por 1)
2H;(g)+ Oafg} »>2H.0H 2-AH% =-2-68,3 kJ (hemos multiplicado por 2, por tanto 2-AH)
C(s) + 2 Ha(g) - CHa(g) AH®, = AH%—AHO% +2-AH%=-17,9 kl/mol

Usaremos la ley de Hess cuando desconozcamos las entalpias de formacion
25.-  (79-JE10) Calcule, aplicando la Ley de Hess, a partir de las entalpias de combustién dadas:
a) La variacidn energética de la siguiente reaccion: Cgrafito(s) + Hz (g) = CsHs (g) (1,5 puntos).
b) La energia liberada cuando se quema un litro de propano medido en condiciones normales. (0,5 puntos).
DATOS: Entalpias normales de combustion (K] - mol-1) Cgrafito(s)=-393,5; CsHs(g)=- 2219,9; Hz2(g)=-285,8.
S:a) -103,8 Kj/mol de CsHs; b) Q = - 99,10 kJ.

26.- (164-J14) Las entalpias de combustion del 1,3-butadieno, C4Hs (g); hidrégeno, Hz (g); y butano, C4+H1o (g),
son: -2539,4 k] /mol, -286,1 k] /mol y -2879,1 k] /mol, respectivamente. En todos los casos, el agua formada
esta en estado liquido.

a. Escriba las ecuaciones de esas reacciones de combustion. (0,6 puntos)
b. Calcule la energia de la siguiente reaccion de hidrogenacidon del 1,3-butadieno a butano:
CaHe (g) + 2 H2 (g) — C4H1o (g) (1,4 puntos)

S:-232,5 kJ/mol de C4Hs
27.- (MGES) Las entalpias de combustion del etino, el hidrégeno y el etano en condiciones estandar son,

respectivamente: -1 297 k] /mol; - 285,8 k] /mol; y -1 550,2 k] /mol. Aplicando la ley de Hess, calcula la
entalpia de la reaccién de hidrogenacion de etino a etano.
S:-3184k]
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28.- (MGA20) Calcula la entalpia de formacion estandar del etino (CH=CH), sabiendo que las entalpias de
combustion del C (s), Hz (g) y etino (g) son, respectivamente: -393,5; -285,8; y -1 300 k] /mol.

S:227,2 kJ/mol etino
29.- (SMA10) Las entalpias de combustidn de las formas alotrépicas!! del S son: S(rémbico)+02(g)—S02(g)

AH%=-296,9 k] /mol; S(monoclinico)+02(g)—S02(g) AH%=-297,2 k] /mol:
a) Calcula la entalpia estandar de la reaccién S(rémbico)—S(monoclinico)
b) Cudl es la forma mas estable del azufre.
c) Dibuja el diagrama de niveles de entalpia correspondiente

S:a) 0,3 kJ/mol

6.4 Mediante las energia de enlace:

En los procesos quimicos siempre hay formacién de nuevas sustancias, lo que supone la ruptura de algunos
enlaces de los reactivos y la creacion de enlaces nuevos en los productos que se forman durante la reaccidn.
Segln eso, también se puede determinar si una reaccién es exotérmica o endotérmica midiendo la energia
que el sistema absorbe en la ruptura de los enlaces y la energia que el sistema libera cuando se forman los
nuevos enlaces. Para ello, se utiliza la energia de enlace o entalpia de enlace.

La energia de enlace o entalpia de enlace es el flujo de calor, en valor absoluto, que acompaiia a la
formacion o ruptura de un mol de enlaces a partir de los dtomos aislados en estado gaseoso y presion

constante.

A la hora de tabular estas energias se toma su valor absoluto, sin signo (serian por tanto las energias de
ruptura de enlace, positivas, hay que aplicar energia); por eso se suman (absorben calor) cuando el enlace se
rompe y se restan (desprenden calor) cuando el enlace se forma, lo que se resume en la siguiente expresion:

AI'IR = ZAI"I(enlaces rotos) — ZAH(enlaces formados)

Este método de cdlculo se considera menos preciso que el realizado a partir de las entalpias de formacién de
las sustancias que intervienen en la reaccidn quimica, ya que la energia de un mismo enlace puede variar de
unos compuestos a otros dependiendo de cdmo sean los otros atomos que formen parte de la molécula.
Ademas, solo se debe aplicar a moléculas covalentes sencillas, ya que para compuestos idnicos o muy
polares, los resultados seran mas imprecisos porque aparecen fuerzas de atraccidn electrostatica.

A pesar de ello, se utiliza bastante en reacciones organicas donde Unicamente se dan algunas rupturas de
enlaces para la formacién de nuevas sustancias (hidrogenacién de hidrocarburos insaturados, sustituciones de
halégenos...), o en aquellas reacciones en las que no se conozca la entalpia de formacion de alguna de las
sustancias que intervienen.

Entalpias de enlace expresadas en kJ(mol)

H-H|CH | N-H|OH|CC |CN|CO |N-N|C=C|C=O|N=N|O=0|H-I |C=C|C=N|N=N|S-H
436 | 414 | 393 | 460 | 347 | 275 | 352 | 195 | 613 | 745 | 418 | 498 | 297 | 812 | 890 | 941 | 368

H-F | H-Cl | H-Br | F-F | C-S | C-F | C-Cl | C-Br | C-I | N=O | N-F | N-Cl | N-Br | Br-Br | I-I CI-Cl | S-S

564 | 430 | 368 | 150 | 255 | 485 | 330 | 276 | 234 | 607 | 272 | 200 | 242 | 192 | 150 | 244 | 213

11 Alotropia : es la propiedad de algunos elementos quimicos de poseer estructuras quimicas diferentes. Por ejemplo, el oxigeno
puede existir como oxigeno atmosférico (O,) y como ozono (0s3), que genera el olor penetrante distintivo en las proximidades de las
caidas de agua. El fésforo se manifiesta como fésforo rojo y como fésforo blanco (P4), de caracteristicas fisicas distintas. El carbono,
como grafito, diamante, grafeno y fulereno. EI S presenta 2 estructuras cristalinas: el octaedro ortorrombico (azufre a) y el prisma
monoclinico (azufre B), siendo la temperatura de transicion de una a otra de 96 °C; en ambos casos el azufre se encuentra formando
moléculas de Sg con forma de anillo.
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30.- (MGE9) Determina el calor que se desprende en la hidrogenacion de etino a etano a partir de los datos de la
Tabla 3.2. Compara el resultado con el obtenido en un ejercicio anterior.
S:AHr =-319kJ
31.- (MGA22) A partir de los datos de la Tabla, calcula la entalpia de la reaccién de hidrogenacién del 1,3-
butadieno a butano. Compara el resultado con el obtenido en el ejercicio 30.

S:-252 kj/mol
32.- (MGA23) Calcula la entalpia de la reaccidn: CH4(g) + Cl2(g)— CHsCl(g) + HCl (g) a partir de:

a) Las energias de enlace, en k] /mol: C-H = 414; Cl-Cl = 244; C -Cl = 330; H-CI = 430.
b) Las entalpias de formacion, en kJ/mol: AH% (CH4)=-74,9; AH%(CH3Cl)=-82;AH? (HCI) =-92,3
S:-102 kj/moly -99,4 kj]/mol
33.- (MGA24) Eleteno se hidrogena para dar etano, segun: CH2=CH2(g) + Hz2(g) =CHs - CHs (g). AH%=-130 kJ.

Calcula la energia del enlace C = C, si las energias de enlaces C-C, H-H y C-H son, respectivamente, 347, 436
y 414 k] /mol.

S: 609 kJ/mol
34.- (MGA25) A partir de los siguientes datos: Entalpia estdndar de sublimacion del C(s) = 717 k] /mol; Entalpia

de formacién del CH3-CHs (g) = -85 kJ/mol; Entalpia media del enlace H-H = 436 k] /mol. Entalpia media del
enlace C-C =347 kJ/mol;
a) Calcula la variacién de entalpia de la reacciéon: 2 C (g) + 3 Hz (g) — CHs -CH3(g) e indica si es exotérmica o
endotérmica. b) Determina el valor medio del enlace C-H.

S:-1519 k] y 413 kj/mol

7 SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. ENTROPIA

El primer principio de la termodinamica nos dice que en los procesos quimicos no se altera la energia del
universo, pero no nos informa de cémo va a discurrir un fendmeno determinado. Asi, por ejemplo, si
ponemos en contacto agua fria con agua caliente, lo que nos asegura el primer principio es que la energia
térmica se mantendra constante, que el calor que pierda el agua caliente ird a parar a la fria, pero no nos dice
nada sobre porqué el agua caliente se enfria y el fria se calienta (al primer principio le daria igual que fuese al
revés, solo nos dice que se conservara la energia)

En principio podriamos pensar que seran espontaneas aquellas reacciones (transformaciones en general) que

sea exotérmicas, que desprendan energia. A p=cte:

Si AHreaccion<0 serd exotérmica y espontdnea
Si AHreaccions0 sera endotérmica y no espontanea

Este es el principio del trabajo maximo de Berthelot (1870), que afirma que “siempre que sean posibles
varias transformaciones quimicas, la que realmente se produce es aquella que da lugar a un maximo
desprendimiento de energia” o, dicho de otro modo, que las reacciones ocurren en el sentido de minimizar la
entalpia (p=cte). Es el principio de energia minima. Aunque es cierto que la mayoria de las reacciones quimica
son exotérmicas hay procesos endotérmicos que son espontdneos en ciertas condiciones:

e Fusion del hielo: HO(s)>H20(l)  AH%i6n=6 kJ/mol >0 endotérmica
e (NH4),CO3>NH4HCO3+NH3(g) M (fuerte olor a amoniaco) AH°=40,4 kJ/mol >0 endotérmica
e Evaporacién espontanea de los liquidos y son procesos endotérmicos (se enfria el medio)

Es evidente que el factor energético, con ser muy importante, no es el Unico determinante de la
espontaneidad de una reaccion.
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Los cientificos del siglo XIX pensaron que los procesos espontaneos son aquellos que tienden a que la energia
se distribuya por el universo en vez de estar localizada en una regién. Si tenemos un trozo de hierro candente,
este calentard su alrededor enfridndose, un gas (con particulas moviéndose a una velocidad y por tanto con
Ecinctica, capacidad de hacer trabajo, proporcional a T) tendra a expandirse todo lo que pueda, un sélido, con
sus particulas en posiciones mas o menos fijas, tiende a pasar a liquido y de ahi a gas.

I mol ideal gas

statea " ) o
P,V 1

Podriamos plantearnos: épor qué un gas se difunde?

Cuando abrimos la espita el gas se redistribuye y es muy poco probable que vuelva a -
juntarse todo en uno de los lados del dispositivo. l

state b | mol M:‘.(I‘;';‘u\
Si hay 2 particulas, las posibles disposiciones en los 2 recipientes son 4:A-B, AB-, -AB Py Vi, T

y B-A. La probabilidad de que vuelvan las 2 a la vasija inicial es % (una favorable, la 22

,entre 4 casos posibles). Si tenemos 3 las distribuciones posibles seria ABC-,AB-C,A-
BC, B-AC, BC-A, C-AB, CA-By —ABC. En total 8 posibilidades, de las cuales volver al
estado “ordenado” inicial tiene una probabilidad de 1/8. En general el n° de posibilidades de colocacion de N

particulas en esos 2 recipientes es 2" y la probabilidad de volver al estado inicial 1/2V, casi nula para una
cantidad significativa de particulas.

¢Qué sucesos ocurrirdn espontdneamente? Aquellos que sean mds probables (¢es probable que una baraja de
cartas ordenada caiga ordenada cuando sélo 1 de 40! estados posibles de la baraja es el estado ordenado?).
Se dice también que los sistemas tienden al desorden, por el mismo sentido: hay muchos mads estados
“desordenados” que ordenados.

En termodinamica se introduce una variable que mide el desorden de los sistemas, denominada entropia, S.
La Entropia (S) es una variable macroscépica y extensiva que refleja el desorden microscopico del sistema
gue estamos estudiando. Es una funcion de estado y, por tanto, su variacion sélo depende de la situacion
entrdpica inicial y final del sistema y no de los pasos intermedios que éste haya dado.

La entropia de un sistema aumenta si:

e Lasustancia pasa de sélido a liquido o de liquido a gas.

e Se forma mayor nimero de moles de sustancias gaseosas que los de partida.

e Se dan procesos de disolucién de sélidos en liquidos.

e Enlareaccidn no intervienen sustancias gaseosas, pero existe un aumento considerable en el nimero
de moles de los productos respecto al de los reactivos.

En los procesos reversibles, si un sistema intercambia con su entorno una cierta cantidad de calor Q a una
temperatura constante T, la variacién de entropia AS se define como:

DS;istema=Q/ T (procesos reversibles)

Se mide, por tanto, en J/K (0JO, suele ser muy habitual usar J y no kJ, ya que la entropia suele tener valores
mas pequefos que otras variables termodindmicas como la entalpia H. Observar también el denominador K).

35.- (MGE10) Calcula La variacién de entropia que tiene Lugar cuando se funde 1 kg de hielo a O °C y presién
atmosférica (es un proceso reversible). Dato: calor latente de fusion del hielo =334 ]/g.
S: AS=1,22 kJ/K
36.- (MGE11) Indica el signo de la variacion de entropia que cabe esperar en las siguientes reacciones:
a) CaCOs (s)— CaO (s) + CO2(g) ; b) HCI (g) + NHs(g)— NHa4Cl (s)
c) 2 HCI(aq) + Zn(s) —»ZnClz(aq)+ Hz (g); d) CuSO4-5H20 (s)— CuS04(s)+5H20(1)
En los procesos irreversibles no podemos calcular la variacion de entropia, pero si podemos establecer que
dicha variacion de entropia serd mayor que si fuese reversible, es decir:

ASistema>Q/T (procesos irreversibles)
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Pensemos en un ejemplo que nos ilustre lo anterior. Supongamos que mezclamos un vaso de agua
caliente a temperatura T; con otro de agua fria, a temperatura T,<Ti1. El proceso irreversible que
ocurrird es que se calentara el agua fria y se enfriara el caliente. Este ultimo desprenderd una cantidad
de calor Qg, que sera recogida integramente (suponemos sistema aislado) por el agua fria Q.. Es decir,
la energia se conserva (Q1=—Qy).

La variacion de entropia del agua caliente serd AS:=Q:/T1 y sera negativa, al ser Q1<0, saliente del
sistema 1 (al enfriarse, disminuye su entropia, ya que hay menor agitacién térmica, menor desorden).
La variacién de entropia del agua fria sera AS,=Q,/T, y serd positiva, al ser Q2>0, entrante en el
sistema 2 (al calentarse el agua fria aumenta su entropia, su desorden).

Sin embargo, |AS:|=|Qu|/T1#|Qa2|/T2=|AS;|, ya que aunque |Q:|=|Qz| las temperaturas iniciales no
son iguales. Si T1>T, & |ASi|< |AS;z|. Sin embargo, 1a ASsistema aislado= AS1+AS2>0 (ya que la positiva AS;
es mayor, en valor absoluto, que la negativa). Acabamos de ver como cuando un sistema aislado

evoluciona espontdneamente su entropia crece, aumenta su desorden.

El ejemplo anterior nos ilustra la siguiente idea, base del 2° principio: cuando en un sistema aislado (no
intercambia materia ni energia) tiene lugar un proceso reversible, la variacidn de entropia es nula, ya que
Q=0, AS=0, en cambio, en los procesos espontaneos—y por tanto, irreversibles—la variacion de entropia sera
positiva, (AS)sistema aislado>0. Teniendo en cuenta que el universo en su conjunto se puede considerar un sistema
aislado (pues no puede intercambiar ni materia ni energia con nada exterior a él, pues él es todo). Por eso se
suele formular el segundo principio como:

En un proceso espontaneo (irreversible, por tanto) la entropia del universo aumenta. Es decir

ASuniverso=ASsistema\"‘ASexterior>0

En realidad, lo que establece este principio es que la entropia del universo (y no la del sistema) es la que
aumenta en un proceso espontaneo. Por eso, pueden darse procesos espontaneos en los que un sistema se
vuelva mas ordenado (disminuya su entropia) a cambio de que el exterior aumente su entropia en una
cantidad mayor, en valor absoluto, para que al sumarla la entropia del universo aumente.

Observaciones:

e Se pueden hallar S absolutos, no sélo AS. Si bajamos la temperatura de un sistema (a costa de extraer Q)
sus particulas se irdn ordenado y pasaran a liquido, a sélido, y cada vez tendran menos energia vibratoria
hasta terminar paradas, el orden perfecto. En ese estado la entropia, el desorden, serd 0y ya no se podria
ordenar mas. Es el tercer principio de la termodinamica: “Cuando una sustancia pura se encuentra a 0 K
en forma de cristal perfecto su entropia es 0”. A veces se formula diciendo que la temperatura mas baja
que puede existir es el 0 K2 (por eso se denomina 0 absoluto y a la escala Kelvin escala absoluta). S(T=0
K)=0. Se define la entropia molar estdndar de una sustancia S° como el incremento de entropia de 1 mol
de esa sustancia en condiciones estandar (273,15 Ky 10° bares=1 atm) con respecto a la que le
corresponderia en el cero absoluto. Estan tabuladas y siempre son >0 (mayor desorden a 273,15 K que en
el cero absoluto).

e Podemos hallar ahora AS como la entropia de los productos menos la de los reactivos (al ser funcion de
estado, los productos son el final y los reactivos el principio)

12 bicha temperatura no puede ser alcanzada, pues supondria la ausencia total de energia y por tanto se violaria el principio
mecanocuantico de indeterminacién de Heisemberg. Es un limite tedrico. Hasta ahora la temperatura mas cercana al cero absoluto ha
sido obtenida en laboratorio por cientificos del MIT en 2003. Se obtuvo enfriando un gas en un campo magnético hasta medio
nanokelvin (5-10710 K) por encima del cero absoluto.
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0 —-yg0 0
AS reaccion—zs productos™— 3S reactivos

Fijate que las entropias de productos y reactivos no llevan el simbolo incremento delante, como en la

entalpia de formacidn, porgue tienen valores absolutos.

e En general: Sgases > Siiquidos > Ssslidos.

EJEMPLO: Calcula la variacién de entropia en la reaccién: CaCOs(s) = CaO(s) + COx(g)

AS% =S° (CaO(s)) +S° (CO,(g))— S° (CaCOs(s))=1 mol-39,7 J/(K-mol)+1 mol-213,8 J/(K-mol)-1 mol-92,9 J/(K-mol)=160,6 J/K

El valor positivo que se obtiene para la entropia en este ejercicio se puede predecir analizando el concepto de
entropia. Para evaluar el signo de la entropia de un proceso se debe tener en cuenta que una reaccién que origina
un aumento en el nimero de moles de gas va siempre acompafiada de un aumento de entropia. Si el numero de
moles de gas disminuye, AS serd negativa.

e Si en una reaccién no intervienen especies gaseosas, pero existe un aumento considerable en el nimero de
moles de los productos respeto a los reactivos, también cabe esperar una AS positiva, tal es el caso de las
sustancias hidratadas:

CUSO4'5H20(S) - CUSO4(S) + 5H20(|)
AS>0 pues se pasa de un mol en los reactivos a seis moles en los productos.
e Sjel cambio en el nimero de moles no es muy significativo, podemos encontrar AS positivasy AS negativas,
como por ejemplo:

2Agl(s) >2Ag(s) + I2(s) AS=-6,2 /K
Pbly(s) >Pb(s) + I(s) AS=1,1J/K

Tabla de S° (entropias molares de formacién en condiciones estandar)

Sustancia [S° (J/mol-K) [Sustancia [S° (J/mol-K) [SustanciaS° (J/mol-K)
C(diamante)2,5 H,0(l) 69,8 Hi(g) 206,0
C(grafito) 5,7 Hg(l) 77,3 CO4(g) 213,8
Al(s) 28,3 CeHo(1) 172,2 H,0(g) 188,7
Na(s) 51,3 CH3OH(l) 126,6 NHs(g) 192,3
12(s) 117 ,0 CHCI5(1) 202,7 Ha(g) 130,7
NaCl(s) 72,3 Bry(l) 152,1 NO,(g) 241, 2
CaO(s) 39,7 H,S0a4(1) 145,9 I,(g) 260,6
SiO,(s) 41,5 HNOs(l) 155,6 CoHs(g) 229,7
Al,Os(s) 50,9 C2HsOH(l) 160,5 N.O4(g) [303,9
CaCOs(s) 92,9 CCla(1) 214,4 Bra(g) 245
NH.NOs(s) [151,1 NHsNOs(ac) [259,8 SOs(g) 256,6
37.- (MGE12) Calcula La variacién de entropia, en condiciones estandar, de La reacciéon de descomposicion del
amoniaco. Datos: SO (NH3)= 192,3 J/K; S° (N2)= 191,5 J/K; S° (H2) =130,7 J /K.
Solucion: AS°: =199 J/K
38.- (117-S11) Prediga, justificando las respuestas, si el cambio de entropia del sistema es positivo o negativo

para las siguientes reacciones:
a. 2 Hz(g) + 02(g) — 2 H20(1) (1,0 puntos)
b. NH4CI(s) — NHs(g) + HCI(g) (1,0 puntos)
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39.- (MGAZ27) Justifica si en los siguientes procesos se produce un aumento o una disminucion de entropia del
sistema:
a) CaCO3(s)—Ca0 (s) + COz (g) ; b) Be(s) + 1/202(g)— BeO (s)
c) Hz0 (s)— Hz0 (1); d) CH4(g)+202(g) —COz(g) + 2H20 (1)
e) Clz (g) + Hz(g) —»2HCI (g)
40.- (MGA28) Contesta las siguientes preguntas:
a) ;Por qué todos los valores de entropia de las sustancias son positivos?
b) ;Qué afirma el tercer principio de la Termodinamica?
c) ;Puede haber reacciones espontaneas en las que la entropia del sistema disminuya?
41.- (MGA29) Calcula la variacion de entropia al formarse H20(1) a partir de Hz (g) y Oz (g)-
Datos: S° H2(g) = 130,7 J]/mol-K S° 02 (g) = 204,8 J/mol-K S° H20 (1) = 69,8 ]/mol-K
S:-163,3 J/mol-K

7.1 Energia libre de Gibbs

Vamos a dar un paso mas a la hora de poder predecir la espontaneidad o no de una reaccidn quimica. Hemos
visto hasta ahora que depende fuertemente de factores energéticos (entalpicos a p=cte) y del aumento del
desorden, de la entropia, de factores entrépicos.

En el segundo principio se habla de que todos los procesos espontaneos hacen aumentar la entropia
del UNIVERSO, pudiendo tener un sistema una disminucién del desorden y ser espontaneo, porque el
universo en su conjunto aumente su entropia.

Ej: A25°C-> H,0(g)>H20(1)AS condensacion=70,0 — 188,7=—118,7 J/mol <0 y sin embargo, a esa
temperatura, el agua se condensa espontaneamente. ¢ Contradice esto el segundo principio? No,
porque éste solo dice que la entropia de universo debe aumentar en el proceso espontaneo.

ASuniverso= ASsistemat ASexterior>0 , POr tanto | ASexterior |> | ASsistema |, debe aumentar la entropia del
exterior, debido al calor desprendido en la condensacidn, que pasa al exterior y calienta el entorno,
aumentando la entropia del entorno mas de lo que disminuye la del sistema, el H,O.

Este razonamiento nos puede servir para introducir una magnitud que combina los 2 factores, entalpico y
entrdpico, y que predice su un proceso sera o no espontaneo, la energia libre de Gibbs.

Sabemos por el segundo principio que:
ASuniverso>=0 (>0 en procesos espontdneos y 0 en reversibles, en equilibrio)
Pero ASuniverso= ASsistemat ASexterior>=0

Cuando en el sistema hay una transferencia de Q (reaccion exotérmica o endotérmica), dicho Q pasa del
sistema al exterior (exotérmica) o es absorbido por sistema del exterior (endotérmica). En todo caso el calor
que recibe el exterior es —Q (ponemos un —, ya que si el sistema se lo da, es — para el sistema pero + para él,
puesto que el exterior lo recibe, incrementa su energia interna. Por eso cambiamos el signo. iLo que hace el
punto de vista!)

ASexterior=—Q/T
Sustituyendo
ASgistema—Q/T>=0
Multiplicamos por T en los 2 miembros
T ASsistema—Q>=0

Si el proceso es a p=cte Q,=AH
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T Assistema_ AH >=0

Si multiplicamos por —1 (por aquello de conseguir que AH, el termino mas importante, esté el primero y
positivo)

AH- T ASgistema<=0 (0jo, la desigualdad se ha invertido. <0 para espontdneos y =0 para equilibrio)

Al primer término se le denomina variacidn de la energia libre de Gibbs, AG (antiguamente conocida como
entalpia libre, se denomina asi en honor al fisico americano J.W. Gibbs (1839-1903)) 13

AG=AH-TAS

En los procesos isotérmicos (T=cte) e isobaricos (p=cte) se puede decir que:

Si AG<0 el proceso es espontdneo e irreversible en esas condiciones de py T.
Si AG=0 el proceso se encuentra en equilibrio

Si AG>0 el proceso no es espontaneo (lo sera su inverso)

Vemos que efectivamente, como comentdbamos al principio, el factor que mds va a influir en la

espontaneidad de una reaccion quimica es su entalpia, y si es exotérmica (AH<0) es muy probable que sea

espontanea (AG<0), pero el factor entrdpico, TAS, también puede afectar y si en la transformaciéon aumenta el

orden (y por tanto disminuye la entropia, AS<0Q), —TAS serd positivo y puede hacer que si la reaccion es
débilmente exotérmica sea no espontanea. Vamos a analizar los posibles casos.

Toda reaccion exotérmica (AH<0) en la que aumente el desorden (AS>0) sera siempre espontaneay la
variacion de energia libre, AG, siempre sera negativa. De igual manera, aquellas reacciones endotérmicas
(AH>0) en las que se aumente el orden del sistema (AS<0) nunca seran espontdneas, pues AG serd siempre
positivo.

Ahora bien, existen reacciones donde los términos entalpico y entrépico estan enfrentados, y sera la
temperatura la magnitud que determine la espontaneidad o no del proceso. Observemos esto en un caso
concreto, la descomposicidn del carbonato de calcio:

CaCOs(s)—> CaO(s) + COx(g) ; AH=430kl/mol

1. AH es positivo, lo que indica que la reaccién es endotérmica.
2. Se pasa de una molécula en estado sélido a una molécula de sélido y otra de gas, con lo que el desorden
aumentard, AS positivo.

Como tanto AH como TAS son positivos, el signo de la energia libre AG =AH-TAS dependera del valor de T:

a) Si T es pequefio, AH serd >TAS, con lo que AG sera positivo y el proceso nunca sera espontaneo.

b) Si T es grande, AH sera <TAS, con lo que AG sera negativo y el proceso sera espontaneo.

¢) Existird un valor de T en el que se cumpla que AH =TAS, con lo que AG =0y el proceso se encontrara en
equilibrio.

13 | a definicién de energia libre (no de la variacion de G, sino de G) es G=H-TS, si aplicamos incrementos AG=AH-TAS-SAT. Si T=cte

AG=AH- T AS. Como todas las que intervienen son funcion de estado, G también lo sera.
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Podemos analizar la influencia de los términos entalpicos y entrépicos

Negativa | Positiva
Positiva | Negativa
Positiva | Positiva
Negativa | Negativa

Negativa
Positiva

a T baja, Positiva

a T alta, Negativa

a T baja, Negativa

a T alta, Positiva

Espontanea a cualquier T, T no influye.
No espontdnea. Ocurre el proceso inverso.

A T baja no es espontdnea, si AH>TAS

AT alta la reaccion es espontanea, si TAS> AH.

AT baja sera espontanea, si | AH|>|TAS|

AT alta no es espontanea, si |TAS|>|H|

7.2 Energialibre normaly energia libre normal de formacion.

A las energias libres, lo mismo que hicimos en el caso de las entalpias, se les da un valor “absoluto”

asignando un valor cero a ciertos estados de referencia. En el caso de elementos y compuestos el estado normal

o de referencia es, de nuevo, su forma fisica mas estable a la presién de una atmdsfera y a una temperatura

constante de 25°C.

0 -
G elementos = 0

Definiremos la energia libre normal de formacién de un compuesto en las condiciones estandar (T = 298K y P=

1 atm) como el cambio de energia libre necesario para formar un mol de compuesto a partir de los elementos

en estado fundamental en esas condiciones de presidon y temperatura. Estos valores de AG% los tenemos

tabulados para las principales sustancias.

Sustancia AGY Sustancia AGY Sustancia AGY

H.0 (1) -237,13 NO(g) +88,55 CH3CH,0H(l) 174,78
H,0 (g) -228,57 H,S(g) -33,56 CH3COOH (I) -389,9
H,0, (1) 120,35 SO»(g) -300,19 CeHs(l) +124,3
HCl (g) -95,30 SOs(g) -371,06 H2S04 (1) -690,00
HI (g) +1,70 NHs(g) -16,45 KCI (s) -409,14
HBr (g) -53,45 HNOs (1) -80,71 NaCl(s) -384,14
CO(g) -137,17 CHa(g) -50,72 NaOH (s) -379,49
CO:(g) -394,36 CoHa(g) +68,15 Cao (s) -604,03
NO: (g) +51,31 CoHs (g) -32,82 AgCl(s) -109,79
N,O4(g) +97.89 CH3OH(l) -166,27 CuO(s) -129,7

Energias libres estandar de formacion de algunas sustancias, en kJ/mol (tomado de

http://www.rlabato.com/isp/qui/qui fis 2011-001.pdf)

7.2.1 CALcuLO DE AG® DE UNA REACCION A PARTIR DE DATOS TABULADOS.

Teniendo en cuenta que AG es una funcidn de estado, que solo depende de los estados inicial y final, y que

tenemos tabulados los valores de la energia libre normal de formacién, AG% ,para diferentes

compuestos, podemos calcular su variacién en una reaccién sin mas que sumar las energias libres de los

reactivos y productos que intervienen en la misma. La variacion de energia libre de una reaccién quimica se

define como:

AG =ZNproductos AG%(productos) — Znreactivos AG%(reactivos)

42.- (70-J10) Para la reaccion de descomposicion del perdxido de hidrégeno para dar agua y oxigeno a 298 K.

a) Calcule AHO y AS? estandar de la reaccion. (1,4 puntos).
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b) Razone si el peréxido de hidrogeno sera estable a 298 K. (0,6 puntos).

DATOS: AHY (k]-mol1) H20 (1) = - 285,8; H202 (I) = -187,8. S (J - K1 - mol-1) Hz0 (1) = 69,9; H202 (I) = 109,6;

02(g) = 205,1.

S:a) AH = - 98 k] - mol-1; AS = 62,9 ] - K1 - mol!

43.- (12-S07) En relacidn con la energia libre estdndar de reaccién:

a) Defina dicho concepto. (0,6 puntos)

b) Defina las condiciones estandar para los estados de la materia: gas, liquido, elementos quimicos sélidos y

disoluciones. (0,8 puntos)

c) Calcule los cambios de energia libre estandar para la reaccion de combustion del metano (CH4). (0,6

puntos)

Datos: AG°(CH4) = - 50,8 k] /mol; AGP(H20) = - 237,2 k] /mol; AG#(CO2) = -394,4 k] /mol

S:AGY=-818kJ

44.- (144-J13) Se pretende obtener etileno a partir de grafito e hidrégeno a 25 2C y a una atmdsfera de presion,

segun la reaccion: 2 C(grafito)+2H2(g)—Cz2H4(g) .Calcule:

a) La entalpia de reaccién en las condiciones estandar. ;La reaccion es exotérmica o endotérmica? (0,8

puntos)

b) La variacidn de energia libre de Gibbs en las condiciones estandar. ;Es espontanea la reaccién en las

condiciones dadas? (1,2 puntos)

Datos: AH% (C2H4(g))= 52,5 kJ/mol S° C(grafito)=5,7 J]/K-mol ; S° (Hz(g))=130, 6 J]/K-mol ; S° (C2H4(g))=

219,2 J/K-mol

S:a) AH% = 52,5 k] - mol-1; b) AG = 38,3 k] - mol-1

45.- (152-513) Explique razonadamente las siguientes cuestiones:

a. Se sabe que la reaccion A(s) — B(s) + C(g) es espontanea. Si en esta reaccion AS es positivo, ;podemos

deducir que AH debe ser negativo? (0,7 puntos)

b. ;Puede ser espontanea una reacciéon endotérmica? ;Qué condiciones deben cumplirse para ello? (0,7

puntos)

c. Una determinada reaccion es exotérmica y espontanea si se realiza a 25 2C y presién atmosférica. ;Qué

puede decir (magnitud o signo) acerca de los valores de AH y AG? (0,6 puntos)
46.- (MGA32) En una hipotética reaccion 2A(g)—Az2(g) que es exotérmica:

a) ;Qué signo tendra AS?

b) ;El proceso sera espontaneo a temperaturas altas?;Y a temperaturas bajas?

c) Sila reaccién fuera endotérmica, ;cuando seria espontaneo el proceso?
Podemos concluir que ya estamos en condiciones de determinar si una reaccion es espontanea o no, pero es
conveniente distinguir entre espontaneidad y rapidez de una reaccién quimica. Que una reaccién sea
espontanea significa que existe una tendencia natural para que la reaccidn se realice, pero puede que sea tan
lenta, que en la practica no se aprecie ningin cambio. Asi, la combustidn de la gasolina es espontdnea, sin
embargo, a menos que se aplique una chispa, la gasolina puede mantenerse en contacto con el aire durante
largos periodos de tiempo sin que reaccione. Si una reaccion es espontanea pero lenta, siempre es posible
encontrar medios para acelerar el proceso, tales como elevar la temperatura o emplear un catalizador. Una
reaccion espontdnea es una reaccion termodinamicamente posible. Si una reaccién no es espontanea, como la
inversa de la anterior (conversidn de CO, y H,O en gasolina) jamas existird un catalizador que la haga posible.
Por lo tanto, el concepto de reaccién espontdnea o no espontanea permite al quimico ver los limites de lo

posible.
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47.- (44-)09) El CaCOs(s) se descompone térmicamente para dar CaO(s) y CO(g).
a. Calcule el cambio de entalpia en kJ cuando en la reaccién se producen 48,02 g de CO,. (1,0 punto)
b. Razone la espontaneidad de una reaccion quimica en funcion de los posibles valores positivos o negativos
de AH y AS. (1,0 punto)
Datos: AHCaO(s) = -635,6 kJ/mol; AH{°CO,(g) = -393,5 klJ/mol; AHLCaCOs(s) = -1206,9 kJ/mol
S:194,0 kJ
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(60-S09) Conteste razonadamente a las siguientes cuestiones
a. Dadas las reacciones:
KCl (s) = K*(g) + CI (g) AH =718 kJ
KCI (s) = K(s) + ¥ Cly(g) AH =436 k]
K(s) + % Cly(g) > K(g) +Cl(g) AH=211kJ
Calcule la AH para la reaccion: K(g) + Cl(g) = K*(g) + CI" (g) (1,0 punto)
b. Una reaccién es espontanea a 975 2C pero no es espontdnea a 25 2C. ¢Qué signos tendran AH® y AS° para
dicha reaccidn? (1,0 punto)
S:71kJ
(80-JE10) Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) Para una reaccion quimica A (g) + B (g) <> C(g), donde AH =-80 kJ y AS =-190 J.K™.
Calcule cual es el limite de temperatura a la que se puede trabajar para que la reaccion sea espontanea. ¢ Qué
significan los signos negativos de AH y de AS? (1,0 puntos).
b) Nombre y formule los siguientes compuestos organicos: (1,0 puntos).

CHs-CH,-COOH Metil etil éter
CH3-CH,-C=CH Metanoato de propilo
CHs3-CHOH-CH2-CH,-CHs Dietilamina
CH3-CH,-CO-CH,-CH,-CH3 Pentanal

CeH14 Metil propeno.

S:a T<421,1K serd espontdnea; AH°<0 reaccion exotérmica; AS°<0 disminucion del desorden.
(178-514) Para el proceso N,O (g) + 3/2 0, (g) <> 2 NO» (g) a 298 K, calcule:
a. La entalpia de reaccién indicando si es un proceso exotérmico o endotérmico. (Hasta 0,5 puntos)
b. La variacion de entropia y energia libre. Indique si se trata de un proceso espontdneo en estas condiciones,
y en qué intervalo de temperaturas lo sera (suponga que la entalpia y la entropia no varian con la
temperatura). (1,0 puntos)
c. En qué sentido se desplazaria el equilibrio si:
¢ Se aumentase la temperatura a presion constante.
¢ Se disminuyese la presién total a temperatura constante. (0,5 puntos)
Datos: AH®s N,O = 81,6 kl/mol; AH°s NO, = 33,2 ki/mol
$° N20 =220,1 J/mol = K; S° NO, = 240,1 J/mol = K; S° O, = 205,2 J/mol- K

Ampliacidon (NO PAU) : Variacidn de la energia libre de Gibbs con la presion

Nos vendrd muy bien, sobre todo para cuando estudiemos el equilibrio quimico, conocer como varia la
energia libre de Gibbs con la presidn.

Segun la definiciones de Gy de H

G=H-TS y H=U+pV

Si las combinamos

G=U+pV-TS

Diferenciando

dG=dU+d(pV)-d(TS)=dU + pdV + Vdp —TdS — SdT

Si suponemos que no hay cambios de volumen (dV=0) y recordamos que AU=Qy tendremos

dG=Qy+Vdp-TdS-SdT
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Si el proceso es reversible (sucesivos estados de equilibrio) dS=Q/T, de donde Q=TdS y nos queda
dG=Vdp-SdT

Si mantenemos la temperatura constante (dT=0), ya que lo que queremos es ver los cambios de presion
dG=Vdp

Los sélidos y los liquidos son poco compresibles; por ello, las variaciones de energia de Gibbs que corresponde
a un incremento ordinario de la presién pueden considerarse despreciables. Sin embargo, no es asi en el caso
de los gases. Consideremos 1 mol de gas perfecto cuya presidén a temperatura constante pasa de p; a pz;
como v=RT/p, la variacién de energia libre de Gibbs sera:

()
AG: dG:GZ_Glzf
P1 P1
Si tomamos p1= 1 atm, G serd G°y por tanto

P2 D2
Vdp = RTf @2 _ RTlnp—2

i 2 p P1

G,=G%+RTInp

Que nos permite conocer la entalpia libre de un mol de gas perfecto a la presidn p, conociendo su entalpia
libre en las condiciones estandar G°.
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