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TERMOQUIMICA

Cuando se lleva a cabo una reaccion quimica se produce un intercambio de energia con el
exterior como consecuencia de la ruptura de los enlaces en los reactivos y la formacion de otros
diferentes en los productos; si la desprendida en la formacion de enlaces es superior a la
requerida para romperlos, la reaccion desprendera energia, en caso contrario habrd que
aportarla.

Este intercambio podré ser en forma de calor, pero también en forma de trabajo mecéanico
(motor de un coche), eléctrico (pilas), energia luminosa (cerilla),...

La Termodindmica es la parte de la ciencia que estudia los intercambios de energia que se
producen en los fendmenos fisico-quimicos.

Si el proceso estudiado es una reaccion quimica, la rama de la Quimica que lo estudia se
denomina termoquimica o termodindmica quimica.

Sistemas, variables de estado y procesos termodinamicos

Antes de comenzar nuestro estudio conviene definir algunos conceptos:
- Sistema: es la parte del universo que se somete a estudio.
- Entorno: es la parte del universo que rodea al sistema

El conjunto de sistema y entorno, por lo tanto, constituye el universo. En una reaccion
guimica las sustancias que intervienen en ella constituiran el sistema mientras que el entorno
sera todo lo demas, incluido el recipiente donde se produce la reaccion.

Segun su interaccidn con el entorno, podemos clasificar los sistemas en:

o Sistemas abiertos: intercambian materia y energia con el entorno. En la combustion
del etanol se desprende calor y los gases producidos se difunden en el entorno.

e Sistemas cerrados: intercambian energia con el entorno pero no materia. Si la
combustién anterior se realiza en un recipiente cerrado se producira intercambio de calor con el
exterior, pero no existira intercambio de materia con él (los gases producidos no se difundiran
por el exterior)

e Sistemas aislados: no pueden intercambiar ni materia ni energia con el entorno. Si
nuestra combustién se realizase en un calorimetro cerrado y totalmente aislado, no se produciria
intercambio con el exterior ni de materia ni de energia.

Una vez delimitado el sistema es necesario conocer ciertas magnitudes del mismo que
describen el estado en el que se encuentra (composicion, temperatura, presion, densidad...) Cada
una de estas caracteristicas se denominan variables termodindmicas. Estas pueden ser:

- Extensivas. Aquellas cuyo valor depende de la cantidad de materia del sistema (masa,
volumen,...)

- Intensivas. Su valor no de pende de la cantidad de materia (temperatura, densidad,...)

Algunas de estas variables sélo dependen del estado del sistema y no del proceso por el que
el sistema ha llegado a él. Su variacion depende exclusivamente del estado inicial y del final del
sistema: son las denominadas variables de estado.

(Tanto la variacion de la temperatura entre dos estados de un sistema, como la diferencia de altitud entre dos
puntos de una montafia son variables que s6lo dependen de los estados inicial y final. Sin embargo el calor
intercambiado en el proceso o la distancia recorrida durante la travesia no lo son)

PROCESO

TERMODINAMICO La presion, el volumen, la temperatura, la energia interna, la entalpia,...son variables de

estado. Otras magnitudes no lo son, como el trabajo y el calor, puesto que su valor depende del

ESTADO proceso que haya tenido lugar cuando el sistema pasa de un estado inicial a otro final.
INICIAL Algunas de las variables de estado se encuentran relacionadas entre si por las denominadas
! ecuaciones de estado. Por ejemplo, en un gas ideal la cantidad de materia, la presion, el
pasi? a volumen y la temperatura se encuentran relacionados mediante la ecuacion p.V =n.R.T
ESTADO Un proceso termodinamico es la transformacion que sufre un sistema cuando pasa de un
FINAL estado inicial, definido por unas variables de estado determinadas, a otro final, caracterizado por

valores diferentes de alguna o algunas de esas variables.
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Los procesos termodinamicos se clasifican en:

Reversibles. Cuando se realizan a través de una sucesion de cambios infinitesimales de las
variables de estado (a través de continuos estados de equilibrio). Un pequefio cambio en alguna
condicion implica que el sistema evolucione en sentido contrario.

Irreversibles. El sistema evoluciona en un Gnico sentido. Mientras dura la transformacion el
sistema no se encuentra en equilibrio. Todas las transformaciones espontaneas son irreversibles.

Algunos procesos tienen especial interés debido a las condiciones en las que se desarrollan:

- Proceso isotérmico. Sin variacion de la temperatura del sistema.
- Proceso isobarico. A presion constante.

- Proceso isocorico. A volumen constante.

- Proceso adiabatico. Sin intercambio de calor con el exterior.

Energia, Calor y Trabajo.

Hemos comentado al principio del tema que al producirse una reaccién quimica existe un
intercambio de energia con el exterior. Pero ¢a qué llamamos energia?

Podemos decir que un sistema posee energia cuando puede sufrir o producir un cambio; ésta
se presenta bajo muchas formas (térmica, quimica, nuclear, electromagnética,...)

En un sistema podemos hablar de energia externa e interna. La externa es la que posee el
sistema considerado en su conjunto, mientras que la energia interna, que se representa por U,
es la suma de todas las energias de las particulas individuales (moléculas, atomos, iones,...) que
lo constituyen.

En Termodinamica haremos referencia, exclusivamente, a la energia interna de los sistemas.
Estos se encuentran formados por un gran nimero de particulas que interaccionan entre si. La
suma de sus energias cinética (traslacion, rotacion, vibracion) y potencial (eléctrica,
gravitatoria) constituyen su energia interna; la primera se denomina energia térmica, mientras
que la segunda se suele agrupar bajo el nombre de energia quimica.

La Energia Interna es una funcion de estado pues, al poseer un valor determinado en cada
uno de ellos, su variacion (AU) al pasar de uno inicial a otro final no dependera del proceso
seguido. No sera posible conocer exactamente la energia interna de un sistema en unas
determinadas condiciones, puesto que sera imposible determinar el movimiento e interaccion de
cada una de las particulas que lo constituyen, pero podremos calcular su variacion cuando éste
experimenta una transformacién.

Los sistemas tienen dos formas de intercambiar energia: el calor y el trabajo.

El calor (Q) es una forma de transferir energia entre dos sistemas (o0 sistema y entorno)
cuando se encuentran a diferente temperatura.

La energia intercambiada por un sistema en forma de calor puede invertirse en modificar su
temperatura o el estado fisico en el que se encuentra.

- Si se modifica la temperatura, el calor intercambiado podra calcularse mediante la
expresion:

Q=m.ccAT, endonde

m es la masa del sistema (en el S.1.,kg)
c, el calor especifico de la sustancia (en el S.1. se mide en J/kg.K)
AT es la variacion de temperatura (K)
- Mientras que para calcular el calor intercambiado cuando tiene lugar un cambio de estado
emplearemos la expresion:
m es la masa del sistema (en el S.1.,kg)

Q=m.L enlaque . .
L es el calor latente de cambio de estado (en el S.I. se mide en J/kg)
Recuerda que calor especifico de una sustancia (c.) es la cantidad de calor que se debe suministrar a la unidad de masa de esa sustancia
para elevarle un grado su temperatura y que el calor latente de cambio de estado (L) es el necesario para cambiar de estado la unidad de masa de
una sustancia pura, cuando ésta se encuentra a la temperatura de cambio de estado.
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Ejercicio resuelto 1.- Calcula el calor que se le debe suministrar a 100 g de hielo, que se encuentran a 20 °C bajo cero, para
convertirlos en agua a 60 °C.(Chielo = 2090 J/kg.K, Cagua = 4180 J/kg.K, Lysusn(agua) = 3,34.10° J/kg)

Hielo Q Hielo Q. Agua Qs Agua
-20°C| — > | o°c | — | o°C — | 60°C

Q1= M.c..AT = 0,1 kg. 2090 J/kg.K . (20 K) = 4180 J
Q, = m.Lgs = 0,1 kg . 3,34.10° J/kg = 33400 J
Qs = M.C..AT = 0,1 kg. 4180 J/kg.K . (60 K) = 25080 J

Qoo = Q1 + Q; + Q5 = 4180 J + 33400 J + 25080 J = 62660 J

El calor no es una funcidn de estado pues va a depender de la forma en la que se lleve a cabo
una transformacion
Para medir el calor intercambiado es frecuente, todavia, utilizar como unidad la caloria: una calorfa es la cantidad

de calor que se necesita aportar a un gramo de agua, a 1 atm. de presion, para elevar su temperatura desde los 14,5 °C
hasta los 15,5°C (1 cal LI 4,18 J)

En la mayor parte de los procesos el trabajo (W) desarrollado por los sistemas se relaciona
con los cambios de presion y volumen que se producen cuando intervienen gases.

Supongamos que, en un cilindro provisto de un émbolo mévil, se lleva a cabo una
reaccion en la que se producen gases. La variacion de presion provocada por la
aparicion de éstos hace que el émbolo se desplace aumentando el volumen del
cilindro:

Pexterior

AV=S.h — h=AV/S
La fuerza que los gases ejercen sobre el émbolo es igual y de sentido contrario a la

ejercida por la presion exterior (presién atmosférica)
Como P=F/S — F=P.S

Por lo tanto, el trabajo de expansion que realizan los gases producidos, que por convenio es
negativo por realizarlo el sistema, es:

W=-F.h=-P.S.AV/S=-P.AV
SiAV >0 — W <0 (el trabajo de expansion es negativo pues lo realiza el sistema)

SiAV <0 — W >0 (el trabajo de compresion es positivo pues lo realiza el entorno sobre el
sistema)

TQ1.- En las reacciones quimicas en las que intervienen gases es frecuente medir el trabajo realizado en atm.litro. ;Cual es su
equivalencia con la unidad en el S.1I., que es el Julio? Sol: 101,31
TQ2.- Indica el valor de R (constante de los gases ideales) en el S.1. Sol: 8,3 J/molK

TQ3.- Manteniendo la presidn constante se producen las siguientes transformaciones:
a) H0 (1) — H20 (v) b) H2(g) + Cl2 (g) — 2 HCl (g) ¢) 3Hz(9) + N2 (g) — 2 NH3(9)
Indica en cada caso si se ha realizado trabajo, y en caso afirmativo, justifica el signo del mismo

Primer principio de la Termodinamica.

El principio general de la conservacion de la energia aplicado a los procesos termodindmicos
establece la relacion entre la energia interna de un sistema y sus intercambios con el entorno en
forma de calor y/o trabajo.

El primer principio de la Termodinamica establece que “La variacion de energia interna,
AU, experimentada por un sistema, es igual al calor (Q) intercambiado con el entorno mas el
trabajo (W) realizado por o sobre el sistema”. Su expresion matematica es:

Q>0 Q<0

AU=Q+W

W>0 W<0 Convenio de signos: Se ha establecido que el trabajo realizado sobre el sistema y el calor
absorbido por él se consideran positivos (conllevan un incremento de la energia interna),
Convenio designos  mientras que al calor desprendido por el sistema y al trabajo realizado por él se les asigna el
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signo negativo (implican una disminucidn de la energia interna)

TQA4.- Para comprimir el gas contenido en un cilindro hemos desarrollado un trabajo de 520 J. Si durante ese proceso se han
desprendido 150 J en forma de calor ¢cudl ha sido la variacién de energia interna que ha tenido lugar en el sistema?Sol: AU =370 J

TQ5.- Calcula el trabajo desarrollado por 100 ml de agua liquida que, inicialmente, se encontraban a 100 °C, cuando se
convierten en vapor (suponemos comportamiento de gas ideal) a esa misma temperatura (la presion exterior durante el proceso es
de 1 atm) ¢qué variacion de energia interna han experimentado? (dagus= 0,96 g/ml; Lyqp= 2,25.10% kd/kg) Sol: AU =199,5kJ

Energia interna y entalpia.

Hemos comentado que la termoguimica estudia los intercambios energéticos que se
producen en las transformaciones (reacciones) quimicas, en donde el estado inicial se encuentra
constituido por los reactivos y el final por los productos de la reaccion.

La mayoria de las reacciones quimicas se realizan a volumen o a presion constante.

e A volumen constante. Vamos a estudiar los intercambios energéticos que tienen lugar
cuando se produce una reaccién quimica en una bomba calorimétrica en la que el volumen
permanece constante. Aplicando el primer principio de la termodindmica al proceso:

AU=Q+W = Q-p.AV ycomo AV=0 — AU=Q,

el subindice v nos informa de que el proceso (la reaccién quimica) se ha llevado a cabo a volumen
constante

La expresion obtenida indica que cuando se produce una transformacion, manteniendo
constante el volumen, la variacion de energia interna sufrida por el sistema es igual al calor
intercambiado en la misma.

El calor ganado o cedido durante la transformacion quimica a volumen constante (Q,) puede
medirse por calorimetria. Utilizando calorimetros, podremos medir la variacion de temperatura
del agua que rodea el recipiente donde se ha producido la reaccién quimica y a partir de ella el
calor intercambiado en el proceso.

e A presion constante. La mayor parte de los procesos que vamos a estudiar se realizan a

presién constante (presion atmosférica). Aplicando el primer principio de termodinamica:
AU=Q+W =Q,-p. AV
en donde Q, representa el calor intercambiado a presion constante con el entorno durante la
reaccion quimica. Desarrollando la anterior expresion:
Qp =AU + p. AV = Usinal — Uiniciat + P-(Vinal — Vinicial)
y agrupando términos:
Qp = (Usina + P-Viinal) — (Uinicial + P-Viniciar)

Al término U + p.V se le denomina entalpia y se representa por H. Como las magnitudes
que la definen (U, p y V) son funciones de estado, la entalpia también lo sera. Su variacion, AH,
no dependera del tipo de transformacién que se haya seguido para pasar de un estado inicial a
otro final, sino de las caracteristicas de los mismos. Se mide en unidades de energia (Julios en el
S.1.) y se trata, al igual que la energia interna, de una magnitud extensiva; su valor depende de la
cantidad de materia.

Sustituyendo en la ecuacion anterior:
Qp = (Usinal + P-Viinal) — (Uiniciat * P-Vinicial) = Hiinal - Hinicia —  Qp=AH

Al producirse una transformacion a presion constante, el calor puesto en juego es igual a la
variacion de una magnitud termodinamica denominada entalpia.

Para el caso de una reaccion quimica, el calor intercambiado con el entorno a presion
constante serd la diferencia entre la entalpia de los productos (estado final) y la de los reactivos
(estado inicial)

Qp =AH = Hproductos (HP) = Hreactivos (HR)

- Si Hp > H; la variacion de entalpia AH > 0, es decir Q, > 0, por lo tanto el sistema absorbera
calor del entorno y la reaccion serd endotérmica
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- Si por el contrario, si Hp < Hg la variacion de entalpia AH <0, es

REACCION REACCION . ; .
1| ENDOTERMICA T EXOTERMICA. decir Q, < 0, por I_o tanto al pasar de reactivos a_productos el sistema
) cede calor al exterior y la reaccion sera exotermica.
H Productos H | Reactivos

Las representaciones graficas de estas variaciones reciben el
AH>0 AH<0 nombre de diagramas entalpicos.
Reactivos Productos _ o
Como la mayor parte de las reacciones quimicas se llevan a cabo

a presion constante, serd mas frecuente utilizar los valores de AH que
los de AU, pero, /existe alguna relacion entres esas dos variaciones?

Sentido RQ — Sentido RQ —

Relacion entre AH v AU en una reaccion quimica
Partiendo de AU=Q,+W — AU=AH+W —
— AU=AH-p.AV — AH=AU+p. AV "

Si en una reaccién quimica los reactivos y productos se encuentran en estado sélido o liquido
la variacion de volumen sufrida es en la transformacion es préacticamente nula (AV=0), por lo
que podemos considerar que AU ~ AH.

Sin embargo, si en la reacciéon se han consumido o producido gases podra existir una
variacion de volumen.

Suponiendo un comportamiento ideal para los gases presentes en la reaccion quimica,
supuesta que ésta se realiza a presion y temperatura constantes:
Estado inicial: p.V; =ng.R.T
Estado final: p.V, =n,.R.T
Sustituyendo en ) AH =AU + An.R.T

siendo An (np — ng) la diferencia entre el nimero de moles de las sustancias gaseosas en los
productos y reactivos.

} por lotanto p.AV =p.(V, — V;)=n,.RT-n;.RT =AnR.T

Ejercicio resuelto 2.- Se produce la combustion de 12,5 ml de etanol en un calorimetro a volumen constante, comprobandose que
la temperatura del agua (3 litros) se eleva 19 °C. Calcula la variacion de energia interna que tuvo lugar en el proceso y el calor
molar de combustion a 25 °C y a presidn constante, del alcohol.

(Datos: detanoi=0,8 g/ml, dqua= 1 g/ml, ¢, (agua)=4180 J/kg.K, equivalente en agua del calorimetro = 0,65 kg)

El calor desprendido en la combustion sera igual al absorbido por el calorimetro y el agua:

Cables Q = (Magua*Mearorimetro)-Ce-At = (3 + 0,65)kg.4180 J/kg K, (19 K) = 289883 J
TermometroV, Agitador Como la combustion se ha realizado a volumen constante, el calor desprendido en la combustion
H - \l“ (absorbido por el agua y calorimetro) serd igual a la variacion de la energia interna experimentada
N durante el proceso. Puesto que el sistema ha cedido calor al entorno Q, <0

AU = —289,883 kJ / 12,5 ml etanol

Normalmente la AU suele referirse a 1 mol:

AU=_289883_ K 1ml 469
Agua  Etanol 12,5ml 0,8g 1 mol

0.

/N

= —1333,46 kd/mol

La reaccion que ha tenido lugar ha sido:
CoHeO (1) +3 02 (g) — 2CO,(g) +3H0 (1)
en la que An (variacion del nimero de moles gaseosos) es 2 mol — 3 mol = -1 mol
Teniendo en cuenta la relacion:
AH= AU+ An.R.T — AH= —1333460J + (-1 mol).(8,3 J/mol.K).(298 K) = —1335933,4 J ~— 1336 kJ
Como la variacion de entalpia coincide con el calor intercambiado a presion constante:
AH=Q, =—1336 kJ

TQ6.- Cuando un mol de nitrogeno reacciona, a volumen constante y 27 °C, con hidrégeno para obtener amoniaco, se
desprenden 41,5 kJ. Calcula el calor que se produciria si esta reaccion se hubiese producido, a la misma temperatura 'y a 1 atm de

presion. Sol: -46,48 kJ
TQ7.- Cuando, a 1 atm y 25 °C, se queman 10 g de propano para dar diéxido de carbono y agua liquida, se desprenden 505 kJ.
Determina los valores de Q, (AH) y Q, (AU) Sol: - 2222 kJ/mol y - 2214,6 kJ/mol
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TQ8.- En un calorimetro introducimos 4 ml de un HCI comercial (38 %, 1,18 g/ml), afiadimos 2 g de lentejas de NaOH, y
diluimos con agua hasta medio litro, comprobando que la temperatura de la disolucién pasa de 22 °C a 24 °C. Si el equivalente en
agua del calorimetro es de 60 g y tanto la densidad como el calor especifico de la disolucién podemos suponerlos igual a las del
agua ¢cual es el valor de la variacion entalpia molar para la reaccion de neutralizacidn que se ha producido? Sol: - 95,5 kJ/mol

Entalpia estandar de reaccion.

La cantidad de calor absorbido o desprendido en el transcurso de una reaccion quimica
depende de las condiciones en las que ésta se lleve a cabo; en particular lo hara de la cantidad de
reactivos, de su estado fisico, de la temperatura y presion a la que se produzca,...

Para poder comparar los calores intercambiados en diferentes reacciones quimicas serd
preciso establecer las condiciones en las que éstas se han realizado. Para ello se debera:

a) Indicar la presion y temperatura a la que se realiza la reacciéon guimica. Se denominan
condiciones estandar si la presion es de 1 atm. y la temperatura de 25 °C :esta circunstancia la
indicaremos usando el superindice °

b) Reflejar el estado fisico de los reactivos y productos que intervieneny

c) Tener presente las cantidades de las sustancias que reaccionan; puesto que la entalpia es
una magnitud intensiva, su variacion dependera de las cantidades de reactivos que intervengan.
(Si se multiplica una ecuacion quimica por un factor, la AH se multiplicara por dicho factor y si
se invierte la ecuacion, la AH cambiara de signo)

Todo ello queda reflejado en las denominadas ecuaciones termoquimicas. Por ejemplo:

H (g) + 1/2 02 (g) — H,O (1) AH® = - 285,8 k]
(Reaccion exotérmica en la que se desprenden 285,8 kJ por cada mol de agua liquida que se produce)

2H;(g) +0,(g) »2H0(l)  AH°=-571,6kJ

(Reaccion exotérmica con un desprendimiento de 571,6 kJ de calor por cada dos mol de agua liquida
que se producen)

H,0 (1) > H, () + % 0, (g) AH® = + 285,8 kJ
(Reaccion endotérmica en la que es necesario aportar 285,8 kJ para descomponer un mol de agua
liquida)

Entalpias estandar

H , - e 0 f .,
Se denomina entalpia estandar de reaccion (AH") a la variacion de de combustion (T1)

entalpia de una reaccion quimica en la que los reactivos, en condiciones

0
estandar, se transforman en productos, también en esas condiciones. Su | Sustancia (k%/lr{ngl)
valor es la diferencia entre las entalpias estandar de los productos y la de [ o | - 394
los reactivos: coO -283

0 _ 0 0 C,H - 1560

AH Reaccion — H Productos ~ H Reactivos CzHZ -2220

La AHgeaccion Se puede medir experimentalmente puesto que coincide CsHio - 2878

con el calor intercambiado con el entorno cuando la reaccion se lleva a | C,H, - 1300

cabo a presion constante (Qp) C,HsOH | - 1368
CH, - 890

Entalpia estandar de combustion. Las reacciones de combustion o 285
5 -

constituyen un importante grupo dentro de las reacciones quimicas. A la CoHis 75470

hora de comparar la eficiencia de diversos combustibles un criterio 5, ° =2

importante a tener en cuenta sera su valor energético o energia liberada en Sacarosa | -5645

la combustion de una determinada cantidad del mismo. Tabla 1

La entalpia estandar de combustion o calor de combustion de una sustancia es la
variacion de entalpia que se produce cuando se quema un mol de una sustancia en condiciones
estandar. Al ser reacciones exotérmicas estas entalpias tendran signo negativo.

TQ9.- Indica la ecuacion termoquimica correspondiente a la combustion del octano. Calcula el calor desprendido cuando se
guema un litro de gasolina, suponiendo que estuviese formada exclusivamente por octano (dgasolina = 0,8 g/ml)(Tabla 1)Sol: 38386 kJ

TQ10.- Indica las ecuaciones termoquimicas correspondientes a las combustiones del metano y del butano ¢;cual de los dos
combustibles tiene mayor valor energético (calor liberado por gramo de compuesto quemado)? (Tablal) Sol: CH,
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Entalpia estandar de formacion.
Entalpias estandar de formacion AH% (kJ/mol) P

H(q) 217.9 Corafito 0 Cgm_o se ha indicado antgriormente, los va!ores apsolutgs de la

H, (q) 0 Ciamante 2,9 energia interna o de la entalpia de una sustancia son imposibles de

H" (aq) 0 C(9) 7184 medir. Sin embargo si podemos medir las variaciones de ambas

HF (g) 2686 | | CO(9) -1105 | magnitudes (AU y AH) a lo largo de un proceso.

HCI (g) -92,3 CO, () -3935

SO, (9) - 296,9 CH, (9) -748 Por convenio se asigna el valor de cero a las entalpias de los

SOs (9) -395.3 CoHs (9) 226,17 elementos puros en su estado mas estable en condiciones estandar

:2(5)0(3 )(') ot Eg; 223 | (25°Cy Latm). A H; (9), Oz (9), N (9), Clz (9), Brz (1), Ag (s), Fe
2 - ’ 21 12 ’ . - - I

H,0 (1) 2858 CaHs (0) 1038 (), Cyrarito(s) ... se les asigna una entalpia estandar de cero

H.0, (I) -187,8 CqHio (9) - 124,71 Tomando estos valores como referencia podemos calcular la

mé)(%é) 98 2 58:180()') . ig%o entalpia de formacién de un compuesto en condiciones estandar. Se

)y 616 ) . . . - 0 .

NH, (9) 46,2 CHLOH (I 2386 denomlr_la gljtalpla estapdar de formacion (AH') de una sustancia

NaCl (s) 4111 C,H-OH(I) T2777 a_la variacion de entalpla_l que se prgduce cuando_ se forma 1 mol de

NaOH (s) -426,0 CH,COOH(l)| -487,0 dicha sustancia, en condiciones estandar, a partir de los elementos

CaO (s) - 6355 CeH10s (s) | -1273,3 | que la forman, en esas mismas condiciones.

CaCOs4(s) -1207,1 | | CyHp0u(s) | - 22220

NHCI(s) | -3144 | |CCL () - 1;352 En lareaccion: 4 C (s) + 5 H, (g) — CsHio (9)

0 - — o 0
AH reaccion — ~ 12417 kl=H productos — H reactivos
como HPaciivos €S, POr CONVENIO, cero por ser elementos en su estado més estable
0 - — o - 0
AH reaccion — ~ 12417 kl=H productos — AH formacién (C4H10)

Por lo tanto:
4.C (s) +5H, (g) — CsHio (9) AH  ormacion (CaH1o) = - 124,7 kJ

Del mismo modo:
Hz(9) +1/20,(g) > H0(I)  AH% (H;0) = - 285,8 k]
C (s) + O, (2) — CO2(g) AH’% (CO,) = -393,5 k]

en las que las variaciones de entalpia de las reacciones indicadas coinciden con las de formacion
del H,O (1) y CO, (g), respectivamente.

TQ11.- Razona porqué la variacion de entalpia de la reaccién CO (g) + % O, (g) — CO, (g), AH’, = - 283 kJ no corresponde
a la entalpia de formacién del CO, (g) si se ha formado 1 mol de este compuesto.

TQ12.- Escribe la ecuacién termoquimica correspondiente a la reaccion de formacion del etanol en condiciones estandar.

Ley de Hess

El que la entalpia sea una funcién de estado, es decir que su variacion entre dos estados
dependa exclusivamente de ellos y no de las transformaciones sufridas para llegar de uno al
otro, nos va a permitir calcular variaciones de entalpias de reacciones sin tener que realizarlas.

Como se observa en la figura, el CO; (g) puede obtenerse bien directamente (reaccién 1) o bien a través de dos
etapas consecutivas (reacciones 2 y 3). En el primer caso, el CO, (g) se obtiene por reaccion directa entre el C (s) y el
0, (9), mientras que el segundo caso conlleva la formacion de CO (g) primero y su posterior combinacion con O, para

dar CO..
A C(s)+0; () Como la variacion de entalpia s6lo depende de los estados inicial y final, y éstos
NN . son los mismos en los dos casos, la variacion sufrida en el primer proceso (1) debera
AR (2)= 7 coincidir con la suma de las variaciones de las otras dos reacciones (2 y 3). Por lo
H C0@+%0:@ | tanto:

AH, (1)=—393,5 kJ AH? (1) = AH?(2) + AH?(3)

pudiendo, de este modo, averiguar la variacion de entalpia desconocida (y
experimentalmente dificil de evaluar) correspondiente a la combustion incompleta del
O, (g) C (s) a mondxido de carbono CO (g).

-393,5kl = AH’(2) + (-283 kJ) » AH’(2) =-110,5kJ

AH; (3)=—283 kJ

L AH, (1) = AH, 2) + AH, (3) —
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La ley de Hess indica que “si una reaccion quimica puede realizarse bien directamente o a
traves de varias etapas, la variacién de entalpia estandar del proceso directo sera igual a la
suma de las entalpias estandar de cada una de las etapas”

Esta ley es una consecuencia del principio de conservacion de la energia y nos va a permitir
conocer variaciones de entalpia que no son facil de medir experimentalmente.

Aplicando la ley de Hess podremos calcular la variacion de entalpia de cualquier reaccion
que podamos obtener combinando algebraicamente procesos de variaciones entélpicas
conocidas. (Recuerda que si multiplicamos una ecuacién quimica por un factor, la AH se
multiplicard por dicho factor y si se invierte la ecuacion, la AH cambiara de signo)

En el ejemplo propuesto:

a) C(s)+0,(g) — CO;(g) AH? (a) = -393,5 kJ

b)  C(s)+% 0, (g) — CO(g) AH? (b) = ¢?

c) CO(g)+1/20;(g)— CO;(9) AH?(c) = -283 kJ

Si sumamos (a) + (- ¢):

(a) C(s) +0,(g) — CO;(Q) AH? = -393,5kJ
(-¢) CO,(g) — CO(g)+1/20,(9) AH? = +283 k]

(@) + (-¢): C(s)+0,(g) + CO,(g) — CO,(g) + CO(g) + 1/2 0, (g) AH’=-393,5 kJ + 283 kJ
y simplificando:

C(s)+%0,(g) — CO(g) AH® =-110,5 kJ = AH (b)
obteniendo la variacién de entalpia desconocida.

Si una ecuacion quimica la podemos expresar como combinacion algebraica de varios
procesos, su variacion de entalpia coincidira con la combinacion algebraica de las entalpias de
dichos procesos.

Ejercicio resuelto 3. Calcula la variacion de entalpia para la reaccion de formacion del butano sabiendo que:
AHS . (CO,) =-393,5kJ; AH (H,0) = - 285,8 kJ; AH (C4Hip)= - 2878 kJ

formacion combustion

Indicamos las ecuaciones termoquimicas cuyas variaciones de entalpia conocemos (les asignamos una letra para facilitar su
identificacion) y la de la que queremos conocer.

@ C(s)+0z(g) — CO, (9) AH? =-393,5kJ
(b) Ha(g) +1/2 0, (g) — H:0 (9) AH? =- 2858 kJ
(€) C4Hio(g) +13/20,(g) — 4CO,(g) + 5H,0(g)  AH? =-2878kJ

Ecuacion buscada 4 C (s) +5H, (g) — CiHyo (9) AH{ ¢?

Puesto que la entalpia es una funcion de estado, vamos a tratar de combinar las ecuaciones cuyos datos conocemos de
manera que den como resultado aquella ecuacién cuya variacion de entalpia queremos averiguar.

Para ello: 4.(a) +5.(b) + (-1).(c)

4(a) 4C(s)+40,(g)—4CO,(q) 4. AH? = (4).(-393,5 kJ)
5.() 5H,(g)+5/20,(g) — 5H,0 (g) 5. AH? = (5).(-285,8 kJ)
(-1).(c) 4CO,(g) + 5 H,0(g) — C4Hyo (9) + 13/2 O, (q) (-1). AH? = (-1).(-2878 kJ)

Sumando las ecuaciones anteriores:
4C(s)+40,(9) +5H,(9) +520,(g) +4C0, (9) + 5H:O(g) —

— 460, (g) + 5H.0(g) + C4Hy (g) + 13220, (Q) AH? = (4).(-393,5 kJ)+(5).(-285,8 kJ)+(-1).(—2878 kJ)
Y simplificando:

4C(s)+5H,(g) — C4Hio(9) AH? =-125kI = AHY, . (C4Hio)
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Célculo de la entalpia estandar de una reaccion a partir de entalpias estandar de formacién.

La ley de Hess permite, conocidas las entalpias estandar de formacién de los productos y
reactivos de una transformacién quimica, calcular la variacion de entalpia estandar de dicha

reaccion.
Para ello vamos a calcular la variacion de entalpia de la reaccion de combustion
A 3C(5)+504(q) + 4 Ha(g) del propano a partir de las entalpias de formacién de los reactivos y productos que
| intervienen en ella. Como la variacion de entalpia es independiente del camino
H 3 AH? (Reactivos) seguido, observando la figura podemos deducir que:
14
CaHs () +5 O, TAH? (Productos)= AH? + ZAH? (Reactivos) —
> AHS (Productos) - AH?= SAH? (Productos) — AH; (Reactivos)
AH(Reaccién) Como la variacién de entalpia depende de las cantidades de las sustancias que
3 CO(g) + 4 H,0(l) \L intervienen, se deberd multiplicar cada una de las variaciones de entalpia de formacion
por los coeficientes estequiométricos de productos (n,) y de reactivos (n,) que
aparecen en la ecuacion ajustada.
La ecuacion anterior deberemos expresarla:
AH;= =n AH; (Productos) — £n AH; (Reactivos)
Vamos a comprobar la validez de la ecuacion con el ejemplo del diagrama. Para ello vamos a
calcular la variacién de entalpia para la combustion del propano de dos modos diferentes.
e En primer lugar partimos de las reacciones de formacién de las sustancias que intervienen
en la reaccion de combustion del propano:
@ C(s)+0,(g) — CO,(9) AH? =-393,5kJ
(b) Hy(9) +1/20,(g) — HO(l) AH? =-285,8 kJ
(c) 3C(s)+4H,(g) — C3Hg(9) AH? = -103,8 kJ
Combinando las ecuaciones anteriores de la forma 3.(a) + 4.(b) — 1.(c) y posteriormente
simplificando:
3G (s) +30,(g) +4H2(9) +20,(g) + CsHg (9) — 3 CO, (g) +4 HO(l) + 3G (s) + 4H2(9)
Obtenemos:
502 (9) + CsHg (9) — 3 CO, (9) + 4 HO(I)
AH? =3.(-393,5 kJ) + 4.(-285,8 kJ) + (-1).(-103,8 kJ) =-2220 kJ
e El segundo método consistira en aplicar directamente la ecuacion obtenida a
A eeventos partir del diagrama; partiendo de la ecuacion de combustion ajustada:
I
H *n, .AH? (Reactivos) 50, (g) + CsHg (9) — 3 CO, (9) + 4 H0(l) AH] ¢?
=n,.AH? (Pr oductos) l AH= =n AH; (Productos) - £n AH; (Reactivos) —
REACTIVOS
N — AH? =[3. AH!(COy) + 4. AH! (H,0)] - [1. AH?( C3Hg) + 5. AH{ (02)] =
lAH’ [3 mol.(-393,5 kJ/mol) + 4 mol.(-285,8 kJ/mol)] -
PRODUCTOS
-[1 mol.(-103,8 kJ/mol) + 5 mol.(0 kJ/mol)] = -2220 kJ

obteniéndose el mismo resultado que por el primer método

TQ13.- Conocidas las entalpias estandar de formacion del N,Os (g) y del H,O (I) que son, +11,3 kJ y —285,8 kJ,
respectivamente, y que la variacion de entalpia para la reaccion N,Os (g) + H,O (I) — 2 HNO; (aq) es de -140,2 kJ, calcula la
entalpia estandar de formacion del acido nitrico ¢qué calor se desprendera en la formacién de 100 g de este &cido a partir de sus
elementos constituyentes? Sol: -207,35 kJ/mol; 329,17 kJ

TQ14.- A partir de las entalpias estandar de formacion del NH; (g), H,O (1) y NO (g), que son, — 46,2 kJ, —285,5 kJ y 90,4 kJ,
respectivamente, calcula la de la reaccion de oxidacion del amoniaco a mondxido de nitrégeno. ¢Qué calor se desprendera en la
oxidacion de 50 litros de amoniaco medidos en condiciones estandar? Sol: -295,7 kJ/mol; 605 kJ
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Energias de enlace

El principal factor del que depende la variacion de entalpia de una reaccion quimica, es el
balance entre la energia que es necesario aportar para romper los enlaces de los reactivos y la
gue se desprende en la formacion de nuevos enlaces en los productos. Sin embargo éste no es el
Unico factor que interviene en esa variacién, ya que procesos como los cambios de estados,
también contribuyen al intercambio energético que acomparfia una reaccién quimica.

Se define energia de enlace como la que es necesario aportar para romper un mol de
enlaces entre dos atomos de una sustancia en estado gaseoso. Esta energia coincidira con la que
se desprende en la formacion de esos enlaces en las mismas condiciones.

Asi, mientras que la ruptura de un mol de enlaces F—F de la molécula de F, (g) requiere un
aporte de energia de 150 kJ, la formacion de 1 mol de esos enlaces se producird con el
desprendimiento de esa misma cantidad de energia:

F, (9) >2F(g) AH=150kJ y 2F(g) —» F, (g) AH=-150kJ
y corresponde a la energia de disociacion (o energia de enlace) del F, (g)

En general, la energia de enlace (o de disociacion) de una molécula diatémica es la que se
requiere para disociar (romper) un mol de moléculas gaseosas en sus atomos gaseosos:
XY (9 — X(g) + Y(g) AH(E)
Si una molécula poliatomica de la forma X,Y contiene n enlaces iguales del tipo X -, la

energia para romper un mol de esas moléculas en estado gaseoso y obtener sus correspondientes
atomos sera la energia de enlace X-Y multiplicada por n

XY (g) »>nX(g + Y (2 AH (X,Y) = n. AH (X-Y)

Energia de enlace (E,) (k/mol) En el caso de la disociacion del tetracloruro de carbono, CCly, serd necesario aportar 4

H-H | 436 C-Cl | 330
C-H | 414 C-Br | 276
N-H | 391 C-1 234
O-H | 460 C-S | 255
S-H | 368 0-0 | 157
H-F | 564 0=0 | 498
H-Cl | 430 N-N | 195
H-Br | 368 N=N | 410
H-1 296 N=N | 941
C-C | 347 N=0 | 221
C=C | 613 N-F | 272
C=C | 837 N-CI | 200
C-N | 275 N-Br | 242
C=N | 613 | F-F 150
C=N | 886 | Br-Br| 192
C-O 352 I-1 150
C=0 | 745 |CI-Cl | 244
C-F | 485
Tabla 3

veces la energia de enlace C — Cl
CCly(g) > C(g)+4Cl(g AH=4E{(C-Cl)=4.330kJ=1320kJ

En algunos casos estas energias podran calcularse mediante la aplicacion de la ley de
Hess si conocemos las entalpias de formacién del compuesto y de sus atomos.

Aunque la diferencia no sea demasiado elevada, la energia de enlace entre dos &tomos
estard influenciada por el resto de enlaces presentes en la molécula (no sera exactamente
igual la energia del enlace C-C en el etano que en el acido acético); por eso los valores
indicados en las tablas suelen ser valores promedios calculados en diferentes compuestos.

Los valores tabulados de las energias de enlace (tabla 3) pueden utilizarse para estimar
la variacion de entalpia que se produce en una reaccion quimica, si en ella todas las
especies se encuentran en fase gaseosa.

El intercambio energético que se produce en estas reacciones podrd calcularse
mediante la diferencia entre la energia desprendida en la formacion de los enlaces en los
productos y la suministrada para la ruptura de los existentes en los reactivos:

AH? =Y E¢(enlaces rotos) — Y E¢(enlaces formados)

Ejercicio resuelto 4. Calcula el valor aproximado, utilizando los datos de la tabla de energias de enlace, la entalpia de
combustion del metanol

Indicamos la ecuacién termoquimica correspondiente:

CH3OH (g) + 3/2 0, (g) — CO, (g) + 2 H,0(q) AH? =2

AH? = Y E¢(enlaces rotos) — Y E¢(enlaces formados)

AH? = [3.E, (C-H) + 1.E, (C-0) + 1.E. (O-H) + 3/2 E, (0=0) ] - [2.E,(C=0) + 4.E. (H-0)] =
= [3 mol.414 kJ/mol + 1 mol.352 kJ/mol + 1 mol.460 kJ/mol + 3/2 mol.498 ki/mol] —
—[2 mol.745 kd/mol + 4 mol.460 kJ/mol] = 2801 kJ — 3330 kJ =—-529 kJ

Por cada mol de metanol gas que se quema se desprenderan, aproximadamente, 529 kJ

TQ15.- Utilizando los datos de la tabla de energias de enlace, calcula el valor aproximado de la entalpia de hidrogenacion del
acetileno a etano.

Sol: — 294 kJ/mol
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TQ16,- Calcula la energia de enlace N-H en el amoniaco, sabiendo que la entalpia estandar de formacién de este compuesto es
de — 46,2 ki/mol y las de formacién de N (g) y H (g) son 470,5 kJ/mol y 218 kJ/mol, respectivamente. Sol: 390,2 kJ/mol

Procesos espontaneos

Decimos que un proceso es espontaneo cuando se produce sin ningln tipo de intervencién
externa. Un proceso sera no espontaneo cuando s6lo se produce mediante la intervencion de
una accion externa continua. El proceso inverso a uno espontaneo es uno no espontaneo, y
viceversa.

Una manzana cae de un arbol espontaneamente pero no recupera su situacién inicial sino
actuamos sobre ella; el café caliente cede calor a su entorno disminuyendo su temperatura pero
no recupera el calor cedido para alcanzar su temperatura inicial; al abrir un frasco de colonia el
perfume se expandird por toda la habitacion pero espontdneamente no volvera a recuperar su
volumen inicial; el &cido clorhidrico reacciona con el marmol pero la reaccion no se producira
en sentido opuesto; el butano reacciona con el oxigeno produciendo diéxido de carbono y agua,
sin embargo estos productos no reaccionardn espontaneamente para regenerar butano...Los
procesos termodindmicos son irreversibles: se producen siempre en un sentido determinado.

No debemos confundir espontaneidad con rapidez; la reaccion del acido clorhidrico con el
cinc es espontanea y rapida, mientras que la oxidacion del hierro por el aire es espontanea pero
se transcurre lentamente. La Termodindmica nos hablara de la tendencia de un proceso pero no
de su rapidez.

El primer principio de la Termodindmica establece, que en el transcurso de una
transformacién, la energia total del Universo se conserva, pero no nos informa acerca del
porqué unas se realizan espontaneamente y otras no; porqué unas se realizan en un sentido y
otras en el opuesto.

En los ejemplos anteriormente comentados, aunque la energia total se conserva, se produce
una disminucion de la del sistema (en las reacciones quimicas indicadas AH es negativa, por lo
que los reactivos ceden calor a su entorno haciendo que el contenido energético de los productos
sea menor que el de los reactivos). Si en general, los sistemas evolucionan espontaneamente
hacia estados de menor energia, podriamos deducir que las reacciones quimicas seran
espontaneas si se producen con desprendimiento de calor.

Aungue en la mayoria de los casos las transformaciones quimicas que se producen
espontaneamente son exotérmicas (AH<() existen reacciones quimicas espontdneas que son
endotérmicas (AH>0), como por ejemplo;

(NH4)2C03(S) — NH4HC03 (S) + NH3 (g) AH>0
NH;NO; (s) —2£—>NH; (aq) + NO; (aq) AH>0
Ba(OH),.8H,0 (s) + 2 NH,SCN — Ba(SCN), (s) + 2NHjs (g) +10 H,0 AH>0

2C2H5COOH (I) + (NH4)2003 (S) — 2 CszCOONH4 (aQ) + CO, (g) + H,0 (I) AH>0

Por tanto podremos concluir que la disminucién de entalpia que se produce en el transcurso
de una reaccion quimica no debe ser el Gnico factor que vaya a determinar su espontaneidad.

Desorden y entropia

Los fendmenos en los que las sustancias se encuentran desordenadas son mas probables
que en los que lo hacen ordenadamente. Del mismo modo en que, al mezclar las cartas de una
baraja, la posibilidad de que queden distribuidas ordenadamente es minima, si abrimos la
llave de paso que comunica dos recipientes con distintos gases las particulas, en su
movimiento cadtico, se difundiran por ambos espontdneamente hasta formar una mezcla
homogénea; la probabilidad de que todas las particulas de un gas queden confinadas en un
recipiente y las del otro en el segundo es minima.

En estos dos ejemplos se ha observado una tendencia espontanea de los elementos (cartas,
particulas gaseosas) a lograr el estado de maximo desorden posible. Para cuantificar el grado
de desorden de un sistema, la Termodindmica introduce una nueva magnitud: la entropia.

La entropia es una medida del grado de desorden en el que se encuentra un sistema: se
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representa por S. Como el desorden se encuentra asociado al estado de un sistema la variacion
de entropia (AS) en un proceso dependera de los estados inicial y final, siendo, por lo tanto, una
funcién de estado: AS =S¢ - S;

- Enlos procesos con AS > 0 aumenta el desorden del sistema
- Si AS <0, el proceso transcurre aumentando el orden del sistema

Durante un proceso de fusion del hielo (proceso endotérmico y espontaneo a 15 °C) aumenta
la entropia del sistema; las moléculas de agua en estado liquido se encuentran mas desordenadas
gue en estado sélido; también la entropia de una disolucion es superior a la de los componentes

gue la forman por separado.

En estos ejemplos, los sistemas evolucionan espontaneamente hacia un estado de mayor
desorden, es decir con un AS > 0. La espontaneidad de un sistema podremos asociarla al
aumento de la entropia.

No obstante, existen procesos en los que, aunque evolucionan espontaneamente en un
sentido, en el sistema se produce una disminucion de entropia:

At<0°C H,O (1) — HyO (s) AS<0

HCI (g) + NHs (g) — NH,CI (5) AS<0

2H,S (g) + SO, (g) — 2H,O (I) +3S(s) AS<O0

En estos casos el estado final es mas ordenado que el inicial por lo que en el proceso AS <0

La espontaneidad de estos procesos puede explicarse considerando que, por tratarse de
transformaciones exotérmicas, el calor desprendido provoca una mayor agitacion de las
moléculas del entorno aumentando su desorden de modo que compensan la disminucién de
entropia del sistema. Asi:

ASsistema + ASentorno >0

El segundo principio de la Termodindmica establece que “en todo proceso espontaneo la
entropia del universo aumenta”

ASUniverso (Assistema+ASentorno) >0

Cuando ASyniverso > 0, la transformacidn sera espontanea y
cuando ASyniverso < 0, €l proceso sera espontaneo en sentido inverso.

S°(3/K.mol) En general, se puede esperar que la entropia aumente en procesos que
H () 114,5 | CgH1,06 (s) | 212 conlleven: o
H, (q) 130,6 | Br, (q) 2449 - Aumentos de temperatura. Aumenta la energia cinética de las particulas
H,O (I) 69,9 | Br,(l) 152,2 gue se moveran mas deprisa
:28 (?I)) igg'g g_d((j) isss - Cambios de estado progresivos (fusion, ebullicién, sublimacion).

22 0§ OLIS : Aumentard la movilidad de las particulas
0, (9) 205,1 | Al (s) 28,3 ) P o B
0s (9) 237,8 | Na(s) 51,0 - Incremento en el nimero de particulas gaseosas en una reaccion
Cl, (g) 2237 | Pb(s) 64,8 guimica.
| 116,7 | HCI 1 . . L .
|2 ES)) 268‘6 ch( ()g) 22213 A diferencia de lo que sucede con la energia interna (U) o la entalpia (H) de
,\21 ?g) 1916 | 1 g (?) 774 | una sustancia, es posible conocer su entropia. Para ello se toma como referencia
2 ’ y .

C,(5) 5.7 NaCl (s) 723 la que tienen en el 0 K.
C() 158,1 | KCI(s) 82,8 El tercer principio de la Termodinamica afirma que “la entropia de una
CO(g) 197,7 | CaCl(s) | 1137 | gygtancia pura, perfectamente ordenada, es cero en el 0 K”
CO, () 213,7 | AlLOs(s) | 50,9 ] ] _
C,H. (9) 2195 | N, (g) 1916 De esta forma, la entropia no sera nunca negativa ya que el 0 K es la
CoHs (@) | 2295 | NHs (9) 1925 | temperatura mas baja que puede existir, por lo que a otra temperatura la
C,H,(g) | 2009 | NO (g) 210,6 | entropia serd mayor que cero.
CsH 269,9 | NO 240,1 . o . ,
C3H3 (8) 301 IN OZ((%)) 209.2 A partir de este principio, podemos calcular la entropia molar estandar de
c4H38H 0 126'8 HZNCS)3 (aq) 146'4 una sustancia como la que tiene un mol de dicha sustancia a 25 °C y 1 atm de
C,HsOH ()| 160,7 | S (s) 319 | Presion.
CeHe (1) 1721 | SO, (9) 248,2 Como la entropia es una funcién de estado, su variacion sélo dependera de
CeHyp (I) | 2044 ] SO3(Q) | 2568 | |og estados inicial y final; para una reaccion quimica la variacion de entropia
CH, (9) 186,2 i molar se podra calcular si se conoce las entropias de las sustancias que
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intervienen en ella:

AS?

Reaccion

=3n,AS] —3n, AS}

Productos Reactivos

siendo n, y n; los coeficientes de productos y reactivos en la ecuacion quimica ajustada.

TQ17.- Justifica el signo AS de los siguientes procesos:
a) H,0 (g) — Hz0 (1) d) CuO(s) +Hz(g) = Cu(s)+HO(l) 9) 12(9) — 12 (5)
b) CaCOs (s) — CaO (s) + CO2 (g)  €) S(s) + Oz (g) — SO, (9) h) Ag” (ag) + CI" (aq) — AgCl (s)
¢) N, (g) +2 0O, (g) — 2 NO, (9) f) N,(g) +3H,(g) — 2NH;(g) i) Ladisolucion de NaCl en agua
TQ18.- A partir de los datos de la tabla de entropias estandar molares (Tabla 4) calcula la variacién de entropia que
acompafara a la reaccion: N, (g) + 3 H, (g) — 2 NH; (Q) Sol: -198,4

Energia libre de Gibbs y espontaneidad

Una reaccion quimica transcurre de forma espontanea si ASyniverso > 0 (Segundo principio de
la Termodinéamica)

Como ASUniverso = ASsistemal + ASentorno — Assistema+ ASentorno >0

Cuando un sistema intercambia calor con su entorno la variacion de entropia que
experimente depende del calor intercambiado y de la temperatura a la que se produce dicho
intercambio. Como el entorno es mucho méas amplio que el sistema el calor que éste intercambia
no modifica su temperatura, por lo que podemos considerar el proceso como isotermo para el
entorno.

Si un sistema se encuentra a altas temperaturas ya tiene una entropia elevada y el absorber
calor supone un cambio de entropia menor que si esa misma cantidad de calor la hubiese
recibido encontrandose a menor temperatura.

(Al igual que sucede con la variacidn de entropia, la variacion que sufren tus ahorros depende de la cantidad de
dinero que tenias y la que has gastado. Si gastas 50 € y disponias de 200, tus ahorros han disminuido un 25 %, pero si
gastas el mismo dinero y tenias ahorrados 100 € tus depdsitos se han reducido en un 50 %)

AS = % (La unidad en el S.I. serd el J/K)

Si Q es el calor ganado por el entorno y T su temperatura absoluta (que consideraremos

constante):
AS — Qentorno
AC}(fjormacic'm (kJ/ mOI) entomo T
H (g) 2032 [CeHs (I) | 124,5 Si la reaccion se produce a presion constante
H, (g) 0,0 |CHLOH (I)|-166,7 _ _Q ~ -AHg
0(9) 2317 |C4Hypo (@) | -17,1 Qentormo = - AHsistema — ASentorno - e?omo - -IS_lstema
0, (9) 0,0 |CeHyp (1) 26,7 AH,
0; (9) 163,2 | CoH, (9) 209,2 ASUniverso = Assistema+ ASentorno = ASsistema ——Ssema - _,
HF(g)  |-132.5[N,(g) 0,0 . T
HBr 523 INH 16,6 Multiplicando por (-T) —
(@ 3(9)

:?(Ig(f) = 353:3 Eg (?;) 22'2 -T. ASUniverso = AHsistema -T. ASsistema = (HfinaI'HiniciaI)sistema - T-(Sfinal'sinicial)sistema

] 2 ]
I, (s) 0,0 [N,Os(g) | 893 Agrupando los términos:
H,0 -228,6 | N,O 115,1 _
HzO E|g)) -236.9 Nzoél((Qg) 66.1 -T. ASUniverso - (Hfinal -T. Sfinal)sistema - (Hinicial - T-Sinicial)sistema
H,0, (1) -120,4| HNO; (aq) | -113 3 Para facilitar célculos, Gibbs definid una nueva funcién de estado, que
SO (9) -300,4| NH,Cl (s) |-203,9| denomind energia libre (G), como:
SO; (9) -370,4 | Na (s) 0
C (9) 671,3 | CaCl, (s) |-750,2 G=H-TS - —T. ASuniverso = (Gfinal - Ginicial)sistema = AGgistema
CO(g)  |-137.2INaCl(s) |-384,0 Al ser ASuniverso > 0 €N un proceso espontaneo y T>0:
CO;, (9) -394,4| H* (aq) 0,0
CH, (9) -50,8 | Na' (aq) -261,9 AGgistema <0 —  AHgistema = T. ASsistema < 0

2+
CoHs (9) -32,9 | Ca” (aq) | -553 De este modo podremos conocer la espontaneidad de un proceso fisico o
CsHz () -235 |Mg** (aq) | -456 P L . o )
C3H8( ) 68’1 U (aq) | 65 quimico (reaccion quimica) utilizando sus AH, AS y la T, que quedaran
C2H4OgH o [17arlze (ag) 5] relacionados mediante la expresion:
2V 15 - ) - ’

Tabla5 AG=AH-T. AS
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Al ser la energia libre (G) una funcion de estado, al igual que H y S, su variacion en una
reaccion quimica sélo dependera de los estados final e inicial y podremos calcularla (ley de
Hess) a partir de los valores de energia libre estandar de formacion (variacion de G en la
formacion de un mol de un compuesto en condiciones estandar) de las sustancias que
intervienen.

AG; =2n AG; (productos) — =n, AGy (reactivos)

Por convenio, a la energia libre de formacion de los elementos en condiciones estandar y en
su estado termodinamico mas estable, se asigna el valor de cero.

Temperatura y espontaneidad
Evaluando la expresion AG = AH — T. AS para una reaccién quimica podremos concluir que:

e una reaccion exotérmica (AH<0) en la que exista un aumento del desorden (AS>0) sera
espontanea ya que se cumplird que AH—T. AS <0 por lo que AG <0

e una reaccion endotérmica (AH>0) en la que se produzca un aumento del orden (AS<0)
nunca sera espontanea pues AH — T. AS >0 con lo que AG >0

® una reaccion quimica en la que se cumpla que AH = T. AS (AG = 0) diremos que se
encuentra en equilibrio

Ademas de las variaciones de entalpia y entropia, la temperatura a la que se lleva a cabo una
reacciéon quimica desempefia un papel importante en la espontaneidad de la misma. En algunos
casos, una modificacion en la temperatura a la que se desarrolla un proceso puede incluso
cambiar el sentido de su evolucion.

Suponiendo que, tanto AH como AS, varian muy poco, en un proceso quimico, con la
temperatura, el siguiente resumen nos indica la influencia de esta magnitud en la espontaneidad
de una reaccion quimica:

AH AS AG Espontaneidad
A <0 >0 <0 Proceso espontaneo a cualquier T
B >0 <0 >0 Proceso no espontaneo a cualquier T
<0aT elevadas La espontaneidad de la reaccion quimica se favorece a
C >0 >0 .
>0aT bajas temperaturas altas
<0aT bajas La espontaneidad de la reaccion quimica se favorece a
D <0 <0 X
>0aT elevadas temperaturas bajas

Ejercicio resuelto 5. Justifica la espontaneidad de los siguientes procesos en funcion de la temperatura:
a) SiO,(s) +3C(s) > SiC(s) +2CO (g AH’=-6245k]
b) 2C(s)+3H,(g) — CHs(g)  AH"=226,7kJ
c) SiO,(s)+Cl(g) +2C(s) — SiCly(g) +2CO (g) AH"=32,8kJ
d) 3Hz(0)+Nz(g) > 2NHs(g) 4H"=-92,4 kI

Si para este ultimo proceso S°(NH3(g)) = 192,5 J/mol.K, S°(H,(g)) = 130,7 J/mol.K y S°(N,(g)) = 191,6 J/mol.K, halla AS°
para dicha reaccidn e indica para qué temperaturas sera espontanea.

La espontaneidad de una reaccion quimica viene determinada por el signo de su AG:
AG=AH-T. AS (donde siempre T > 0)

a) Aumenta el desorden (AS >0) ya que aumenta el nimero de moles gaseosos. Al ser AH<0 y T>0, la variacion de energia
libre de Gibbs sera siempre negativa (AG<0); por lo tanto el proceso sera espontaneo a cualquier temperatura.

b) Disminuye el desorden (AS < 0) ya que lo hace el nimero de particulas gaseosas. Como AH>0 y T>0, AG sera siempre
positiva y la reaccidn nunca sera espontanea

c) Como aumentan las particulas gaseosas (AS >0) y la AH >0, el signo de AG dependera de la temperatura. Aumentara la
espontaneidad al hacerlo la temperatura. La reaccion sera espontanea a partir de la temperatura en que se logre que [AH| <
[T.AS|

d) Al ser un proceso exotérmico (AH<0) y disminuir el desorden (AS<0), el signo de AG dependera del valor de T. La
espontaneidad se favorecera a bajas temperaturas. La reaccion serd espontanea cuando |AH| > [T.AS|
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Calculo de la variacion de entropia para la reaccién quimica indicada en el apartado d):
ASpescion = ZNoASp ocuctos — ZMASReaciives = [2.(192,5)] - [3.(130,7) + 1.(191,6)] = - 198,7 J/K= - 0,1987 kI/K

Cuando AG = el proceso se encontrara en equilibrio; eso ocurrird cuando AH = T. AS. La temperatura de equilibrio serd T
=AH/AS =-92,4 kJ /(- 0,1987 ki.K™")= 465 K. (192 °C)

Conclusién: desde el punto de vista termodindmico la formacion del amoniaco sera espontanea cuando el proceso tiene
lugar a temperaturas inferiores a 192 °C. A partir de esa temperatura sera el proceso opuesto el que transcurra espontaneamente.

TQ19.- Consultando la tabla 5, determina AG® para la reaccién de combustion del propano. Sol: -2107,3 kd/mol

TQ20.- Utilizando los datos de las tablas 2 y 4 calcula AG para la formacidn del amoniaco a 25 °C y a 325 °C (suponer que
AS e AH no varian con la temperatura) ;qué conclusion puedes obtener? Sol: 16,64 kJ/mol

TQ21.- A partir de los datos obtenidos en el ejercicio anterior, determina la temperatura a la que deja de ser espontanea la
formacion, a partir de sus elementos, del amoniaco. Sol: 465,7 K
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