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2. Ideas y conceptos de la Termoquı́mica

Para tener una visión más completa de las reacciones quı́micas no es
suficiente con la aplicación de las leyes ponderales de la Quı́mica, como la
ley de Lavoisier de conservación de la masa. También es necesario conocer
los aspectos energéticos de los procesos quı́micos. El estudio de las rela-
ciones entre la energı́a y los cambios quı́micos de las reacciones quı́micas
comprende el campo de la Termoquı́mica, también llamada Termodinámi-
ca Quı́mica.

Ası́, la Termoquı́mica, es la parte de la Termodinámica que se encarga
de estudiar el intercambio de calor y energı́a que ocurre en las reacciones
quı́micas. Si se tiene en cuanta que todo sistema quı́mico tiende a evolu-
cionar en el sentido que adquiere un contenido de energı́a mı́nimo, y, que
prácticamente toda reacción quı́mica requiere un intercambio de energı́a,
el estudio de los cambios energéticos es un aspecto importante para tener
un mayor entendimiento de los procesos quı́micos. Generalmente, el con-
tenido energético de los productos de una reacción es diferente al de los
reactivos, ya que cada molécula posee una energı́a caracterı́stica (fluctuan-
te estadı́sticamente hablando) y ésta depende de sus enlaces.

El exceso o defecto de energı́a entre reactivos y productos se manifiesta
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en forma de transferencia de energı́a en forma de calor (de acuerdo a la
teorı́a cinética, energı́a en tránsito o forma más “degradada” de energı́a).
Este calor se llama calor de reacción. Romper o formar un enlace siempre
conlleva una absorción o desprendimiento de energı́a, respectivamente.
Ası́, hay dos tipos de reacciones:

Reacciones exotérmicas: AB + C → AC + B + ∆Q, con ∆Q < 0, son
aquellas en las que se desprende energı́a (calor).

Reacciones endotérmicas: AB + C + δQ → A + BC, con ∆Q > 0, son
aquellas que absorben energı́a (calor).

Gráficamente, el camino de reacción para reacciones endotérmicas y
exotérmicas se representa en los siguientes diagramas de forma muy bo-
nita:
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2.1. Sistemas materiales, variables y transformaciones

Se llama sistema material o sistema termoquı́mico a toda parte del
Universo que sometemos a estudio. En un proceso quı́mico serı́a la sus-
tancia o sustancias que reaccionan, los reactivos y la evolución que tiene la
propia reacción como sistema. La zona del Universo que rodea al sistema
se denomina entorno. Hay 3 tipos de sistemas materiales atendiendo a
cómo interactúan con el entorno:

Sistemas abiertos. Intercambian materia y energı́a con el entorno.
Ejemplo: combustión de propano o butano al aire libre.

Sistemas cerrados. Intercambian energı́a pero no materia con el exte-
rior o entorno. Ejemplo: neutralización de ácido nı́trico con hidróxido
de sodio en un matraz Erlenmeyer cerrado con respecto al exterior.

Sistemas aislados. No intercambian ni materia ni energı́a con el ex-
terior. Ejemplo: el agua en un calorı́metro o en un termo. Realmente,
ninguno de estos sistemas es un sistema aislado perfecto, ya que de
hecho el único serı́a el Universo como un todo.

Un sistema termodinámico está determinado por un conjunto de “coor-
denadas” o variables de estado termodinámicas que informan sobre su
situación en un momento dado y cuyo valor cambia con la evolución del

20



sistema. Estas variables de estado pueden ser de dos tipos: extensivas o
intensivas. El valor de una variable de estado extensiva DEPENDE de la
cantidad total de materia que contiene el sistema. El valor de una variable
de estado intensiva NO DEPENDE (es independiente) de la cantidad de
materia del sistema. Son extensivas la masa, el volumen, la energı́a interna,
etc. Son intensivas la densidad, la presión, el pH, la temperatura,. . .

Las variables de estado son magnitudes fáciles de medir y de relacionar
entre sı́ mutuamente. La relación entre diferentes variables de estado ge-
nera las denominadas ecuaciones de estado. La única ecuación de estado
que veremos en este curso es la ecuación del gas ideal o perfecto PV = nRT,
aunque existen muchas otras ecuaciones de estado para diferentes tipos de
sistemas fı́sicos y quı́micos.

Algunas variables de estado se denominan funciones de estado porque
su valor sólo depende del estado del sistema en un momento dado, inde-
pendientemente de los estados intermedios que haya tenido el sistema.
Ejemplso de funciones de estado: entropı́a, energı́a interna, energı́a libre
de Gibbs, entalpı́a, . . .

Otra clasificación posible de los sistemas materiales atendiendo a la
naturaleza del estado fı́sico de reactivos y productos es aquella en la que
se divide entre sistemas homogéneos (donde todas las sustancias están
en el mismo estado fı́sico) y heterogéneos (en los que hay sustancias en
diferentes estados). Un sistema homogéneo es:

SO2(g) +
1
2

O2(g)→ SO3(g)

Un sistema heterogéneo serı́a el siguiente

C(s) + O2(g)→ CO2(g)

Las transformaciones que tienen lugar entre los distintos sistemas puede
ser de diferentes tipos. Un estado de equilibrio termodinámico es aquel que
es estable frente a diminutas variaciones infinitesimales en el mismo, es
decir, en el equilibrio, un cambio del sistema muy pequeño o infinitesimal
no cambia el estado del sistema.

Más allá del estado de equilibrio, podemos definir los siguientes tipos
de transformaciones termoquı́micas:

Procesos isobáricos. Procesos que tienen lugar a presión constante.
P = cte. P f = P0. ∆P = 0. dP = 0.

Procesos isócoros. Procesos que tienen lugar a volumen constante.
V = cte. V f = V0. ∆V = 0. dV = 0.

21



Procesos isotérmicos. Procesos que tienen lugar a temperatura cons-
tante. T = cte. T f = T0. ∆T = 0. dT = 0.

Procesos Adiabáticos. Procesos en los que no hay intercambio de
calor con el entorno. Q = cte. Q f = Q0. ∆Q = 0. δQ = 0.

Procesos reversibles. Procesos realizados mediante una sucesión con-
tinua de estados de equilibrio (sucesión de procesos cuasiestáticos),
de forma que en cualquier instante se puede invertir el sentido del
proceso y hacerlo evolucionar hacia situaciones anteriores.

Procesos irreversibles. Procesos debidos a modificaciones del siste-
ma que pasan por estados de no equilibrio, y, por tanto, no se puede
evolucionar hacia atrás en el tiempo en ellos y volver a estados ante-
riores.

Hay muchos otros procesos, dependiendo del tipo de magnitud que es
constante. Por ejemplo, existe procesos isoentrópicos o isoentálpicos. En
cuanto a la irreversibilidad, una manera de imaginar a qué corresponde,
consiste en pensar en un sistema en el que cambiamos violentamente en
parte o totalmente sus coordenadas termodinámicas (doblar una hoja de
papel, plegándolo, o partir un palo es generalmente irreversible). Un sis-
tema al que cambiemos de variables termoquı́micas de forma lenta o no
drástica será generalmente reversible.

Unidades comunes de presión: 1atm = 1.013 · 105N/m2

A temperatura constante, para procesos reversibles se cumple:

W = −

∫
PdV

Usando la ecuación del gas ideal o perfecto, esta ecuación proporciona

W = −

∫ V f

V0

nRT
V

dV = −nRT ln
V f

V0
= +nRT ln

V0

V f

2.2. Primer principio de la Termodinámica

En un proceso termoquı́mico o termodinámico arbitrario, la variación
de la energı́a interna de un sistema es igual al calor desprendido o absor-
bido por el sistema más el trabajo realizado a favor o en contra del sistema
(por o sobre el sistema). Matemáticamente puede expresarse de la siguiente
forma:

∆U = ∆Q + ∆W
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o bien
dU = δQ + δW

El criterio de signos egoista para el trabajo y el calor es como sigue: un calor
cedido es negativo, mientras un calor absorbido es positivo. Un trabajo de
expansión, del sistema sobre el entorno (por el sistema) es negativo. Un
trabajo de contracción, en contra del sistema (sobre el sistema) es positivo.
La energı́a interna de un sistema es una función de estado, y es igual a la
suma de todas las energı́as contenidas en dicho sistema: cinética y poten-
cial, tanto de rotación, de traslación, de vibración, etc. La energı́a interna
depende de la temperatura, y existe una relación entre ambas magnitudes.
La energı́a que se aporta al sistema se considera positiva si aumenta la
energı́a interna y negativa si disminuye o sale del sistema.

2.3. Aplicaciones elementales del primer principio de la
Termoquı́mica

En procesos isotérmicos, se tiene que ∆U = 0, y ∆T = 0, por lo tanto
∆Q = −∆W. El calor se absorbido se emplea en expandir el sistema, el calor
cedido en contraer el sistema.

Procesos isócoros a volumen constante cumplirán que:

∆V = 0

Esto implica que ∆W = −p∆V = 0. Por ende, tenemos que ∆U = ∆QV = QV.
Cuando QV > 0, el proceso se denomina endotérmico, ya que el sistema
ha recibido calor del entorno y la energı́a interna ha aumentado. Si QV < 0,
el proceso se llama exotérmico y el sistema ha cedido calor al entorno a
costa de su energı́a interna. El calor a volumen constante puede calcularse
con la fórmula:

QV = ∆U = ncV∆T = mce∆T

Los procesos a presión constante o isóbaros son muy usados en Quı́mica
y en Fı́sica. Para estos procesos conviene definir una nueva función (y
variable) de estado llamada entalpı́a. La entalpı́a H se define como sigue:

H = U + PV

Variando esta expresión, se tiene que

∆H = ∆U + ∆PV + P∆V
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Usando que a presión constante ∆P = 0, se tiene que

∆H = ∆U + P∆V

Generalmente, es complicado precisar la variación de volumen. Sin
embargo, en sistemas como los gases ideales, podemos usar la ecuación de
estado PV = nRT para obtener

p∆V = ∆nRT

si la presión y la temperatura son ambos constantes. Y por tanto, en dicho
caso la diferencia entre la entalpı́a y la energı́a interna es proporcional a la
variación del número de moles gaseosos en dicho sistema:

∆H − ∆U = ∆nRT

o bien

∆H = ∆U + ∆nRT

En procesos isóbaros, la variación de entalpı́a mide la variación de
energı́a interna en esta clase de transformaciones, justo como en los proce-
sos isócoros lo medı́a la variación de energı́a interna. En particular, de la
última ecuación se deduce que

∆H = ∆U + ∆nRT←→ QP = QV + ∆nRT

Sólo si no hay variación en el número de moles gaseosos, se tiene la igual-
dad entre el calor a presión constante y el calor a volumen constante. Es
importante recordar que:

R = 0.082atmL/Kmol = 8.31J/Kmol

2.4. Entalpı́as de reacción. Ley de Hess

Para estudiar las entalpı́as en diversos procesos y reacciones quı́micas
debemos especificar las condiciones en que se realizan. En general, es habi-
tual usar las denominadas condiciones estándar (o normalizadas): presión
de 1 atmósfera y temperatura de 25◦C=298K (no confundir éstas con condi-
ciones normales, presión 1 atm y T=0◦=273 K). Para una situación general,
se puede calcular la entalpı́a de formación de cualquier sustancia a partir
de sus constituyentes elementales. La entalpı́a estándar de formación de un
compuesto ∆H0

f como el cambio de calor como resultado de la formación
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de un mol de ese compuesto a partir de sus elementos en sus estados de
agregación más estables en condiciones estándar de presión y temperatura.
La entalpı́a de reacción equivale al calor absorbido o cedido por el sistema
cuando se produce dicha reacción o transformación a presión constante.
Se puede calcular con la fórmula:

∆H0
R =

∑
productos

∆H0
f (prod) −

∑
reactivos

∆H0
f (reac) =

∑
p

np∆H0
f (p) −

∑
r

nr∆H0
f (r)

Las entalpı́as de formación están tabuladas para condiciones estándar.
Las de reacción, como las de combustión, generalmente han de calcularse
usando esta fórmula o bien mediante entalpı́as de enlace. La entalpı́a de
enlace es el flujo de calor (entalpı́a), en valor absoluto, que se requiere para
la formación o ruptura de un mol de enlaces a partir de los átomos aislados
en estado gaseoso y presión constante. También están tabuladas como las
entalpı́as de formación en condiciones estándar, y podemos calcular la
entalpı́a de reacción de la siguiente forma:

∆H0
R =

∑
enlaces rotos

∆H(reactivos) −
∑

enlaces f ormados

∆H(productos)

o bien

∆H0
R =
∑

∆H(enlaces rotos) −
∑

∆H(enlaces f ormados)

Cuando el sistema pasa de tener enlaces débiles en los reactivos a
enlaces fuertes en los productos, la variación de entalpı́a será negativa y
la reacción exotérmica. Si la reacción supone ruptura de enlaces fuertes y
formación de enlaces menos intensos, la variación de entalpı́a será positiva
y la reacción endotérmica.

Otra forma de calcular entalpı́as de reacción es usando la ley de Hess:
“Cuando una reacción quı́mica se puede expresar como suma algebraica
de otras, su calor (entalpı́a) de reacción es igual a la suma algebraica de
los calores (entalpı́as) de las reacciones parciales.” Esencialmente, la ley de
Hess permite considerar las reacciones quı́micas como ecuaciones de forma
que al combinarlas podemos obtener nuevas entalpı́as. Matemáticamente
puede escribirse como sigue:

∆HR =
∑

∆HR(i) = ∆HR(1) + ∆HR(2) + . . .∆HR(N)

La entalpı́a por cambio de estado corresponde a la diferencia de las
entalpı́as en los diferentes estados fı́sicos. Por ejemplo:
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∆H(fusión) = H(l) −H(s)

∆H(vaporización) = H(g) −H(l)

La entalpı́a correspondiente al proceso de disolución de dos sustancias
(soluto y disolvente) se calcula de la siguiente forma

∆H(dis) = H(dis. f inal) −H(componentes)

2.5. Segundo principio de la Termodinámica

No todos los procesos quı́micos (fı́sicos) espontáneos son exotérmicos.
Por tanto, el factor energético o entálpico no el único que interviene en la
espontaneidad de una reacción o transformación. La fusión del hielo es
endotérmica. La nueva magnitud que interviene y es importante en los
procesos a la vez que la energı́a es la denominada entropı́a, que mide el
grado de “desorden” o más propiamente, la cantidad de configuraciones
microscópicas accesibles de un sistema. Dicha función y variable de estado
se representa con la letra S y se mide en (J/K). En procesos reversibles, la
variación de entropı́a es:

dS =
dQrev

T
o bien

∆S =
∆Qrev

T
La entropı́a de un sistema, aumenta generalmente con la temperatura del
mismo porque favorece la movilidad o “agitación térmica” de las partı́cu-
las. A diferencia de la energı́a, generalmente la entropı́a de un sistema NO
se conserva. Cuando se mezcla agua frı́a con agua caliente, el calor cedido
por el agua caliente es calor cedido por el agua caliente es el mismo que el
calor absorbido por el agua frı́a y la energı́a se conserva. Sin embargo, la
entropı́a del sistema NO se conserva porque las temperaturas inicales son
diferentes. De esta forma:

∆S1 = Q1/T1

∆S2 = Q2/T2

Si T1 > T2 entonces ∆S1 < ∆S2 y ∆S(tot) = ∆S1 + ∆S2 > 0. La entropı́a de un
sistema arbitrario aumentará si:
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Las sustancias pasan de sólido a lı́quido, de sólido a gas o, en general,
de un estado de agregación con menos movilidad a uno de mayor
movilidad.

Se forma mayor número de moles de sustancias gasesosas.

Se dan procesos de disolución de sólidos en lı́quidos.

En la reacción no intervienen sustancias gasesosas, pero existe un
aumento considerable en el número de moles (moléculas) de los
productos respecto al de reactivos.

El segundo principio de la Termodinámica señala que en los proce-
sos espontáneos la entropı́a del Universo no puede disminuir sino sólo
permanecer igual o aumentar. Matemáticamente:

∆SU = ∆S(sistema) + ∆S(entorno) ≥ 0

Otro enunciado posible del segundo principio es el siguiente: “En los pro-
cesos reversibles, la entropı́a del Universo se mantiene constante, mientras
que en los procesos irreversibles, la entropı́a del Universo aumenta”.

Como todos los procesos naturales son espontáneos, se llega a la tre-
menda conclusión de que la entropı́a del Universo sólo puede aumentar
hasta el máximo, donde se producirá la muerte térmica del Universo. Por
supuesto, todo esto ocurre en equilibrio termodinámico. En sistemas abier-
tos o situaciones de no equilibrio, como aquellas que ocurren en los seres
vivos, es posible infringir esta ley. Las plantas de nuestro planeta lo hacen
mediante la fotosı́ntesis y su metabolismo. Los animales, exclusivamente
mediante el metabolismo. En los procesos exotérmicos, el sistema cede ca-
lor a su entorno y disminuye su entropı́a, aumentando la del entorno. En
un proceso endotérmico, el sistema absorbe calor de su entorno y aumento
su propia entropı́a, disminuyendo la del entorno. En ambos casos, para un
proceso irreversible, la variación total de entropı́a resulta ser positiva y la
entropı́a del Universo aumenta.

2.6. Tercer principio. Variación de entropı́a

El tercer principio de la Termodinámica afirma que cuando una sus-
tancia se encuentra a 0 K en forma de cristal perfecto (nulo movimiento
térmico), su entropı́a es nula. Matemáticamente, se enuncia de la siguiente
forma:

lı́m
T→0K

S = 0J/K
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Sin embargo, dado que el cero absoluto es inalcanzable, debido a conside-
raciones mecánico-cuánticas, la formalización de este principio es general-
mente cualitativa, más que cuantitativa, porque 0 K no puede alcanzarse
por medio de procesos “elementales” ni lograrse debido al principio de
incertidumbre de Heisenberg.

Se llama entropı́a molar estándar de una reacción S0
R al incremento de

entropı́a de un mol de dicha sustancia en condiciones estándar con respecto
a las que le corresponde en el cero absoluto de temperatura. La entropı́a
es una función de estado, luego puede tabularse y medirse a diferentes
temperaturas. Para la entropı́a de una reacción se tiene que:

∆S0
R =
∑

∆S0
p −

∑
∆S0

r

o bien

∆S0
R =
∑

p

np∆S0
p −

∑
r

nr∆S0
r

El valor de la entropı́a de una sustancia o de reacción será siempre
positivo dado que sólo podrı́a anularse (como axioma) en el cero absoluto
de temperaturas.

2.7. Espontaneidad. Energı́a libre de Gibbs

La energı́a libre de Gibbs es la magnitud termodinámica, variable y
función de estado, que se usa para predecir si una reacción o proce-
so/transformación se va a producir de forma espontánea o no. A cualquier
temperatura (salvo el cero absoluto) contiene dos términos: entálpico y
entrópico. Esto explica parcialmente por qué son más frecuentes los pro-
cesos espontáneos exotérmicos que los endotérmicos. Matemáticamente
viene definida por la ecuación:

∆G = ∆H − T∆S

Hay tres casos posibles:

∆G > 0. El proceso NO es espontáneo (es NO espontáneo) a la tem-
peratura dada.

∆G = 0. El proceso se encuentra en equilibrio.

∆G < 0. El proceso ES espontáneo a la temperatura dada.
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Y teniendo en cuenta los 6 posibles signos relativos de la entalpı́a y la
entropı́a, se tiene que

Si ∆H < 0 y ∆S > 0, entonces ∆G < 0 y es espontánea a cualquier
temperatura (no influye).

Si ∆H > 0 y ∆S < 0, entonces ∆G > 0 y NO es espontánea a ninguna
temperatura, sino que lo será el proceso inverso.

Si ∆H > 0 y ∆S > 0, entonces la espontaneidad depende de la tempe-
ratura. A baja temperatura, no será espontánea y se tiene ∆G > 0. A
alta temperatura, será espontánea y se tiene ∆G < 0.

Si ∆H < 0 y ∆S < 0, entonces la espontaneidad depende de la tempe-
ratura. A baja temperatura, será espontánea y se tiene ∆G < 0. A alta
temperatura, NO será espontánea y se tiene ∆G > 0.

La energı́a libre de formación estándar de un compuesto equivale al cam-
bio de energı́a libre necesario para formar un mol de dicho compuesto o
sustancia. Están tabuladas. Y las energı́as libres de reacción se pueden cal-
cular de forma análoga a las variaciones de entalpı́a o entropı́a de reacción
estándar mediante la fórmula

∆G0
R =
∑

p

∆G0
f (p) −

∑
r

∆G0
f (r) =

∑
p

np∆G0
f (p) −

∑
r

nr∆G0
f (r)

3. ¿Qué hay que saberse?

Definiciones básicas de Termoquı́mica: sistema, Universo, entorno,
tipos de sistemas (abiertos, cerrados, aislados).

Concepto de transformación quı́mica/fı́sica y sus tipos: isotérmica,
isócora, adiabática, isobárica, reversible, irreversible.

Nociones de variables de estado, función de estado y ecuación de
estado. Ecuación de estado del gas ideal y del calor a volumen cons-
tante.

Relaciones entre calor a volumen y presión constante.

Diferencias entre variables extensivas e intensivas. Algunos ejemplos.

Concepto de equilibrio termodinámico y proceso cuasiestático (aquel
que de forma lenta pasa por sucesivos estados de equilibrio y es
reversible).
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Primer, segundo y tercer principio de la Termodinámica. Enunciado
y aplicaciones sencillas.

Funciones de estado importantes: definición y su cálculo elemental.
Energı́a interna, entalpı́a, entropı́a, energı́a libre de Gibbs.

Fórmulas y modos de cálculo de las entalpı́as de reacción en condi-
ciones estándar. Entalpı́a de enlace. Ley de Hess.

Concepto de entropı́a como desorden o número de estados accesibles
para una energı́a dada.

Espontaneidad y energı́a libre de Gibbs. Dependencia con la tempe-
ratura de la espontaneidad de algunos tipos de procesos.

4. Formulario

Primer principio:
∆U = ∆Q + ∆W

Trabajo: ∆W = −P∆V

Calor para un cambio de estado y variación de temperatura:
∆Q = mL, ∆Q = C∆T = mce∆T

Entalpı́a: ∆H = ∆U + P∆V

En un gas ideal:
∆H = ∆U + ∆nRT

Ecuación de estado del gas ideal: PV = nRT

Cálculo de las entalpı́as de reacción:

∆H0
R =

∑
productos

∆H0
f (prod)−

∑
reactivos

∆H0
f (reac) =

∑
p

np∆H0
f (p)−

∑
r

nr∆H0
f (r)

∆H0
R =
∑

∆H(enlaces rotos) −
∑

∆H(enlaces f ormados)

Otras entalpı́as. La entalpı́a por cambio de estado

∆H(fusión) = H(l) −H(s)
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∆H(vaporización) = H(g) −H(l)

La entalpı́a correspondiente al proceso de disolución de dos sustan-
cias (soluto y disolvente) es

∆H(dis) = H(dis. f inal) −H(componentes)

Ley de Hess: ∆HR =
∑

∆HR(i) = ∆HR(1) + ∆HR(2) + . . .∆HR(N)

Segundo principio:

∆SU = ∆S(sistema) + ∆S(entorno) ≥ 0

Entropı́a como función de estado para procesos reversibles:

∆S =
∆Qrev

T

Entropı́as estándar de formación y reacción:

∆S0
R =
∑

∆S0
p −

∑
∆S0

r

o bien

∆S0
R =
∑

p

np∆S0
p −

∑
r

nr∆S0
r

Energı́a libre de Gibbs(definición y cálculo para una reacción):

∆G = ∆H − T∆S

∆G0
R =
∑

p

∆G0
f (p) −

∑
r

∆G0
f (r) =

∑
p

np∆G0
f (p) −

∑
r

nr∆G0
f (r)

Tercer principio:
lı́m

T→0K
S = 0J/K
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