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1.

CONTENIDOS

TERMOQUIMICA

Contenidos:
1) Introduccién. Conceptos generales.
2) Primer principio de la termodinamica.
3) Entalpias de formacion y de reaccion.
4) Ley de Hess.
5) Entalpia de enlace.
6) Entropia.

7) Energia libre de Gibbs. Espontaneidad de las reacciones quimicas.

1) INTRODUCCION. CONCEPTOS GENERALES

Conceptos basicos:

- La energia de un sistema es la capacidad para realizar un trabajo. Su unidad en el S.1. es el
Julio.

- La energia interna (U), de un sistema es la energia total de las particulas que lo constituyen.

- El trabajo (W), es el producto escalar de la fuerza constante, F, por el desplazamiento, Ar, de
su punto de aplicacién.

W=F-AF=F-Ar-cosg

- La temperatura de un cuerpo es la medida de la energia cinética media de sus particulas.

- El calor (Q), o energia térmica, es la energia transferida entre dos cuerpos que se encuentran a
diferente temperatura.

- El calor de cambio de estado de una sustancia es el calor necesario para que la unidad de masa
de dicha sustancia para que cambie de estado a la temperatura caracteristica de dicho cambio (por
ejemplo, calor de fusion de una sustancia, L¢). Sus unidades son ] /kg.

- La presion es la fuerza ejercida por unidad de superficie:

o
s

Su unidad en el S.I. es el pascal (Pa).
También se puede medir en atmoésferas, 1 atm = 101300 Pa.

Objetivo principal del tema: introduccién al conocimiento del intercambio de energia que tiene
lugar en una transformacién quimica.

La termodindmica es la ciencia dedicada al estudio de los cambios energéticos que tienen lugar
en procesos fisicos y quimicos. La termoquimica es la parte de la quimica que estudia los cambios
energéticos en las reacciones quimicas.

Las reacciones quimicas se pueden clasificar, desde un punto de vista energético, en:

- Exotérmicas: aquellas que desprenden calor a la vez que se forman nuevas sustancias.
- Endotérmicas: aquellas que sélo tienen lugar si se suministra calor a los reactivos.



Sistema termodindmico.
Es una parte del universo que separamos arbitrariamente del resto mediante Iimites
definidos, reales o ficticios, para hacerla objeto de alguna investigacion.

Tipos:

- Sistema abierto. Es aquel que intercambia materia y energia con el entorno, por ejemplo, la
evaporacion del agua contenida en un vaso.

- Sistema cerrado. Es aquel que puede intercambiar energia con el entorno pero no materia, por
ejemplo, el agua contenida en un recipiente cerrado.

- Sistema aislado. Es aquel que no puede intercambiar ni materia ni energia con el entorno, por
ejemplo, un calorimetro.

Variables termodinamicas de un sistema.
Son magnitudes que permiten describir un sistema.

Pueden ser:

- Extensivas, que dependen del tamaiio del sistema, por ejemplo, la masa, el volumen, etc.

- Intensivas, que no dependen del tamafio del sistema, por ejemplo, la densidad, la presién, la
temperatura, etc.

Algunas de estas variables se denominan funciones de estado ya que su valor solo depende del
estado actual del sistema y no del procedimiento por el cual el
sistema llegd al estado actual. Las funciones de estado
termodinamicas son la presidon (P), el volumen (V) y la temperatura
(7).

El calor y el trabajo no son funciones de estado.

Procesos termodindmicos.

Son transformaciones en las que un sistema intercambia
energia con su entorno pasando desde un estado inicial de
equilibrio a otro estado final de equilibrio.

Tipos:

- Reversibles: se produce a través de etapas tan cortas que,
en cualquier momento, las propiedades del sistema no varian
apreciablemente respecto de la etapa anterior ni la siguiente. El
sistema se encuentra en equilibrio.

- Irreversibles: el sistema cambia de manera tan rapida que
no tiene oportunidad de restablecer el equilibrio con su entorno.

2.- PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA.
» Enunciado.

La energia no se crea ni se destruye, por lo que, en cualquier proceso
termodindmico, la cantidad total de energfa del universo se mantiene constante.

Como se ve se trata del principio de conservacion de energia. Si lo adaptamos a procesos
termodinamicos:

La variacién de energia interna de un sistema es igual a la suma del calor
intercambiado por el sistema y su entorno, y al trabajo realizado por el sistema o sobre
éste.

A=U-U=Q+W

=)



« Criterio de signos.

- El flujo de calor y el de trabajo desde el
entorno hacia el sistema son positivos.

- El flujo de calor y el de trabajo desde el
sistema hacia el entorno son negativos.

Veamos algunas posibilidades:

12) Si el sistema absorbe calor y realiza trabajo, Q > 0, W < 0.
AU=Q+W —Si |Q]|>|W], entonces AU >0

El sistema gana energia interna si el calor absorbido es mayor
que el trabajo realizado (en valores absolutos).

— §i]Q| < |W|, entonces AU < 0

El sistema pierde energfa interna si el calor absorbido es menor
que el trabajo realizado (en valores absolutos).

22) El sistema cede calor y se realiza trabajo sobre él, Q < 0, W > 0.
AU=Q+W —Si |Q|>|W]|, entonces AU < 0

El sistema pierde energia interna si el calor cedido es mayor que
el trabajo que se realiza sobre €] (en valores absolutos).

— §i]Q| < |W|, entonces AU > 0

El sistema gana energia interna si el calor cedido es menor que el
trabajo que se realiza sobre él (en valores absolutos).

» Trabajo de presién-volumen.

En la mayoria de procesos el unico trabajo que ha lugar es el llamado trabajo de presion-
volumen.

Analicemos la situacion de la figura adjunta: un gas se
encuentra encerrado en un cilindro ocupando un volumen V, y
ejerciendo una presion sobre las paredes del cilindro Py. Para
mantener esta situacién es necesario ejercer una fuerza sobre el
piston. Si se deja de ejercer esta fuerza externa el gas se
expande aumentando su volumen hasta V.. La presion en el
interior del cilindro sera igual a la presién externa P:. El gas se
ha expandido y el sistema ha realizado un trabajo que vamos a
determinar.

El aumento de volumen del gas sera:
AV =S-Ah

Donde S es la superficie del pistén y Ah es el desplazamiento del mismo. La fuerza (F) que el gas ejerce
sobre el piston sera:

F=P-§

Donde P es la presion del gas que en el ejemplo es igual a la presién atmosférica. El trabajo de
expansion del gas sera:




W=-F-4h

Donde F es la fuerza que ejerce el gas sobre las paredes del recipiente. El signo “-“ segtin el criterio de
signos adoptado indica que es el sistema el que ejerce el trabajo sobre el entorno. Asi:

av
W= —F-dh=-P-S—= P-4V

Expresion que nos da el trabajo de expansion de un gas (W < 0). También es vélida para la compresién
de un gas ya que en este caso:

Va<Vi - AV<O0— W>0

Un gas, que ocupa un volumen de 2,1 L, se expande a temperatura constante hasta ocupar un volumen de 3,5 L.
Calcular el trabajo realizado por el gas cuando se expansiona contra una presién externa de 1,2 atm.

Vi=2,11=21-10"m’

V;=350=3,5-10"m’

P=12atm=12atm - 22%P2_;516.10°Pa
1atm

AV=V,-V;=(35-2,1)10°=1,4-10° m’

W=-PAV=-1,216-10"-1,4-10°=-170,24)  (W<0, trabajo realizado por el gas)

Un gas contenido en un cilindro se comprime mediante un trabajo de 460 ]. Si durante el proceso hay una cesién
de calor de 120 ], calcula la variacién de energia interna que tiene lugar en el proceso.

« Procesos termodindmicos de interés

Son cuatro:

- Procesos isotérmicos (T = cte.)
T=cte. > AU=0—-Q=-W
El calor intercambiado entre el sistema y el entorno es igual al trabajo
desarrollado por él o sobre él.

- Procesos adiabaticos (Q = 0)
Q=0—-AU=W
La variacion de energia interna del sistema es igual al trabajo desarrollado por
él o sobre él

- Procesos isocéricos (V = cte, AV = 0)
AV=0-W=0->AU=Q,
El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a volumen
constante (Q.). La variacién de energia interna del sistema es igual al calor

intercambiado por el mismo.



- Procesos isobdricos (P = cte.)
P=cte. - AU =Q,+ W
El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a presion constante
(Qp). La variacion de energia interna del sistema es igual a la suma del calor
intercambiado por el mismo y el trabajo desarrollado por él o sobre él.

Los procesos mas importantes en este tema serdn los isobaricos. Desarrollaremos la expresion
de la energia interna en estos procesos:

AU=0Q,+ W — AU=Q,- PAV
Qp =AU + PAV = (U = Uy} + (PV = PV,) = (U + PV) - (U, + PV.)
Qy=H-H.,=AH

Donde H = U + PV es una nueva funcién de estado denominada entalpia. Sus unidades son las de una
energia (julios).
Por tanto, en un proceso isobarico (el mas habitual en un laboratorio):

Qp=4H

Relacién entre Q,y Q,
AU=Qy (V=cte.)

AH =Q, (P =cte.)

AU=Qp+W — AU=Q, - PAV — Qu =AU+ PAV — Q= Q, + PAV

Normalmente se consideraran los gases como ideales. Si el proceso isobarico es ademds

isotermo:
Qu=Qu+PAV=P(V-V,) =Q,+PV-PVo=Q,+nRT-n,RT=Q, + (n-n,)RT =Q, + AnRT
Q= Qv+ AnRT

Donde 4n es la variacion en el niimero de moles.

Aplicacion a reacciones quimicas concretas.

Los reacciones habituales son:

- Reacciones a volumen constante (recipientes duros y rigidos, sistemas cerrados). En estas
reacciones
Qu=4AU
-Las reacciones exotérmicas seran aquellas en las que Q, < 0 — AU < 0. Se produce una
disminucién de la energia interna del sistema.
-Las reacciones endotérmicas seran aquellas en las que Q, > 0 — AU > 0. Se produce un
aumento de la energia interna del sistema.

- Reacciones a presién constante (recipientes abiertos al entorno, normalmente la presion es la
atmosférica). En estas reacciones
Q,=AH
Las reacciones exotérmicas seran aquellas en las que Q, < 0 — AH < 0. Se produce una
disminucion de la entalpia del sistema.

5,)

7



Las reacciones endotérmicas seran aquellas en las que Q, > 0 — AH > 0. Se produce un
aumento de la entalpfa del sistema.
Si las reacciones a presion constante son a su vez isotermas, como hemos visto, se
cumple que

p = Qu+ AnRT

Importante: en procesos en los que intervienen sistemas solidos y liquidos se puede considerar
que AV = 0, es decir, W= 0.

Cierta reaccién quimica tiene lugar mediante absorcién de 4,05 k] a la presién constante de 1 atm y con
desprendimiento de gases que producen un aumento de volumen de 3 L. Determina el cambio de entalpia durante
la reaccidn, el trabajo de expansion desarrollado y la variacion de energfa interna.

Q,=4050
av=3-10"m’
P =1 atm = 101300 Pa

AH = Qp = 4050 J (la entalpia del sistema aumenta)
W =-PAV =-101300-3-10°=-303,9) (se desarrolla un trabajo de expansion)
AH = AU + PAV; AU = AH - PAV = 4050 - 303,9 = 3746,1 J (la energia interna aumenta)

Indica qué relaci6n existe entre Qv y Qp para la reaccién de combustion de la glucosa:
CsH1205 (s) + 60z (g) — 6C02(g) + 6H20 (1)

Qp=Q, + AnRT
An =6—6 =0 (sdlo se consideran las sustancias en estado gaseoso)
Por tanto, Qp = Q,

Un mol de nitrégeno reacciona a volumen constante y a 25 °C con el hidrégeno segtin la reaccion:

Nz (g) + 3Hz(g) — 2NHs (g)
El calor producido es de 41 kJ. Calcula el valor del calor molar de esta reaccién si sucede a la misma temperatura y
a la presion constante de 1 atm. (R = 8,31 [/mol-K)

Q, =- 41 kJ (se trata de calor desprendido)

Q= Q, + ANRT

An=2-4=-2 moles

Por tanto, Qp =—41000—2 - 8,31 - 298 =-45953 J

AH = Qp = - 45,95 kI/mol (ya que en la reaccion considerada reacciona un mol de nitrégeno)




En la combustion de una muestra de 7,00 g de tolueno (C¢HsCHa3) a presién atmosférica y 25 2C se desprendieron
300 k.

CeHsCH3 (1) + 902 (g) — 7C0z (g) + 4H20 (1)
Calcula: a) El calor que se hubiera desprendido en un recipiente cerrado; b) La variacién de energia interna que ha
tenido lugar, expresada en kj/mol.

Qp = -300 k] para 7,00 g de tolueno (calor desprendido)

Mmitoluens = 92 g/mol

1 mol
Niolyeno = 'Tg?E = 0,07609 moles

~300k]

T07608 moles -+ W/mol

Qp(molar) =

El calor a volumen constante serd: Qv = Qp - AnRT

An=7-9=-2moles

Qv=-3,943-105+ 28,31 298 =-3,938- 108 ]; Qv = -3938 k]/mol

En la combustion de 7 g de tolueno (0,07609 moles) se desprenden —3938 ﬁ - 0,07609 moles = 299,6 k|

Por otra parte, AU = Qv =-3938 k] /mol

3.- ENTALPiAS DE REACCION Y DE FORMACION

En un proceso quimico la entalpia depende del estado fisico de los componentes de dicho
proceso. Por este motivo se decide estandarizar las condiciones en las que se tabulan los valores de
entalpia.

« La entalpia estdndar de reaccién (que se simboliza AH) es la variacién de entalpia de una
reaccion en la que tanto reactivos como productos estan en estado estandar.

« El estado estdndar de una sustancia es su forma pura mas estable a 1 atm y 25 °C (la
temperatura no es estrictamente necesario que sea a 25 °C). Dicho estado suele escribirse en la
reaccion entre paréntesis después de haber escrito la férmula quimica de la sustancia. Por ejemplo:

2H2(g) + 02(8) — 2H:0(D) AH®=-571,6 k]
» Manejo de ecuaciones termoquimicas. Se verd con el ejemplo anterior.

- Si dividimos todos los coeficientes por dos:
H2(g) + %02(g) — H0(]) AH"=-571,6/2 =-285,8 k]

- Si invertimos la reaccién:
2H:0() —  2Hz(g) + 0:2(g) AH= 571,6 k]

- Otras formas de expresar la reaccion:
2Hz2(g) + O2(g) — 2H.0(1) + 5716k
2H2(g) + 0:2(g) -571,6k — 2H:0(I)

« Dos entalpias de reaccién importantes son:

- Entalpia estdndar de formacion, AH}? (también entalpia de formacion estandar).

- Entalpia estandar de combustion

» Entalpia estdndar de formacién. Es la variacion de entalpia correspondiente a la formacion de
un mol de sustancia en su estado estandar a partir de sus elementos en dicho estado.
7 )




Las entalpias estandar de formacion se encuentran

Sustancias Sustancias L

organicas inorganicas tabuladas en muchos textos de quimica. La tabla
metano CH, (g): —74,9 H(g): +217,7 adjunta muestra los valores de dichas entalpias
etano CH; (g): —84,7 HE (g): —268,7 para algunas sustancias. A partir de estos valores y
eteno C,H, (q): +52,3 HCl (g): —92,2 conociendo cuales son los estados estandar de los
etino C;H, (9): +226,7 HBr (g): —36,2 elementos que forman la sustancia, se puede
propano C;H, (g): —103,8 HO (q): —242,4 escribir el proceso de formacion. Por ejemplo:
butano C.Hy, (g): —124,7 HO (1): —285,8 2C (s) + 2Hz (g) — CzH4 (g) AHf = 52,3 k]/mol
SRR B Sl Na () + %0; + %2H, — NaOH (s) AH{ = —426 k] /mol
ciclohexano CgHy; (1): —62 €0 (g): —110,3

benceno CeHj (1): +49
metanol CH;0H (1): —238,6
etanol C;H:CH (1): —277,6

€0, (g): —393,5
50; (9): —296,4
S0; (g): —394,8

La entalpia estandar de formacion de un elemento
quimico en estado estandar es cero, valor que se le

metanal HCHO (1): —116 NO (g): +90,4 asigna por convenio.
etanal CH;— CHO: —166 NO; (g): +33,8
dc. metancico H— COOH (1): —409 NH; (g): —46,2
ac. etanoico CHy— COOH (1): —487 NH,CL (s): —315
clorometano CH,CL (1): —82 NaCl (s): —411 , , .
: » Entalpia estdndar de combustion. Es el calor que
cloroformo CHCL; (1): —132 NaOH (s): —426
se produce cuando se quema un mol de
tetracloruro de carbono CCL (1): —139,2  Ca0 (s): —635 . o 7
combustible en condiciones estdndar.
glucosa CeH,,0; (s): —1274,5 €aCo, (s) —1207
sacarosa C;Hy:0y (s): —2222 HS0, (1): —814 Es importante pues permite comparar la

-Combustidn del monoxido de carbono: CO (g) + %20: (g) — €Oz (g)

eficacia de los distintos combustibles. También se
le suele llamar calor de combustién. Algunos

ejemplos:

AH® = -283 k] /mol

-Combustidn de la sacarosa: C12H22011 (s) + 1202 (g) — 12C02z (g) + 11H0 (I) AH° = -5645 kJ/mol
-Combustion del etanol: C;HsOH (1) + %02 (g) — 2€0: (g) + 3H:0 (1) AH®=-1368 kJ/mol

Formula la reaccion de combustion del metano y calcula cuantos kilogramos de este gas deben quemarse en
condiciones estdndar para producir 2,7-106 k] de calor si se sabe que sélo se aprovecha el 75% del calor obtenido
en la combustion. Dato: el calor desprendido en la combustion de un mol de metano es 890 kj/mol.

CHqy (g) + 20, (g) = CO,(g) + 2H;0(l)  AHC =-890 ki/mol

El nimero de moles de metano necesarios para que se desprendan 2,7’-10s kJ son:

1 mol
2,7-10°K] - 5901

Pero |a reaccién no se aprovecha al 100 % sino al 75%, por tanto:

= 3034 moles

1
moles necesarios = 3034 T 4045 moles
Esta cantidad en kg sera:

kg de metano = 4045 moles - oL . &
g e metano = moles Imol 1000g

= 64,72 kg




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 a 30 °C. Determina la entalpia de
combustién del benceno en condiciones estandar.

Datos: calor especifico del agua =4,18 k] /kg °C.

El calor que se desprende durante la combustion del benceno equivale al calor que ha recibido el agua que baiia el
reactor; es decir:

Q=mcAT—0=>5kg- 4,18 kI kg ' °C"- (30 — 20) °C; = 209 kJ

Como la masa mol del benceno es 78 g/mol, calculamos el calor cedido por un mol de benceno a volumen constante:

209K 7890, _3260,4K
5g mol |

= El signo negativo indica
que es calor cadido.

Por otro lado, sabemos que Qp=Q,+AnRT.
Como Qp = AH , tendremos que: AH=Q,+AnRT.

Para conocer la variacién en el nimero de moles de sustancias gaseosas que se ha producido durante la reaccién,
escribimos la ecuacion de combustidn del benceno en condiciones estandar:

CH, (O + 12—5 0, (g) = 6 €0, (g) + 3H,0 (1)

Y comprobamos que

An=

6— % ;An=—1,5 moles.

Por tanto:

AnRT=—15moles 8,31 Imol* K. 208K ; AnRT=—-37161= AnRT=-3,7k]

Segun eso:

AH=Qv+ AnRT— —3260,4 k] — 3,7 kJ; AH = —3264 kJ/mol

Esquemas de bombas calorimétricas a volumen constante

Aclaracion: en la mayoria de las ocasiones se suele aportar como dato el equivalente en agua del calorimetro. Esta cantidad
debe ser sumada a la cantidad de agua que hay en el calorimetro y que envuelve al reactor (5 kg en el ejemplo resuelto

anterior).
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4.- LEY DE HESS
« Se debe al quimico suizo G. H. Hess (1802-1850). Enunciado:

Si una reaccién puede producirse en varias etapas, reales o tedricas, su variacién de
entalpia es igual a la suma de las entalpias de reaccién de estas reacciones
intermedias.

» La ley de Hess ya ha sido aplicada en el tema 2: ciclo de Born-Haber.
« Veamos un ejemplo: La reaccién de sintesis del acetileno es
2C (grafito) + Hz (g) — C:Hz (g)
La entalpia de esta reaccion se puede calcular a partir de las siguientes entalpias conocidas:

a) C (grafito) + 02 (g) — COz (g) AH"=-393,5 kJ, reaccién de combustién del grafito.
b) Hz (g) + %02 (g) — H:0 (1) AH° =-285,8 k], reaccién de formacién del agua.
c) 2C2H: (g) + 502 (g) — 4C0: (g) + 2H20 (I) AH® =-2598,8 k], reaccién de combustién del acetileno.

El procedimiento consiste en conseguir la reaccién demandada a partir de las que se ofrecen.
En este caso contrario la reaccion a) la multiplicamos por dos; la reaccion b) la dejamos como esta y la
reaccion c) la invertimos y la dividimos por dos:

2C (grafito)+ 202 (g) — 2C0:(g) AH® = 2-(- 393,5) = -787,0K]
H: (g) +140;(g) — H0(1) AH® = -285,8 k]

200:(g) +H0() — CH:(g) +30:(g) AHP = (-2598,8)/(-2) = 1299,4 k]

Con estas operaciones, si sumamos todas las ecuaciones obtenemos la reaccién demandada:
2C (grafito)+ 20:{g} — 26€0:(g) AH’ = 2:(- 393,5) =-787,0k]
H2 (g) +40,{e} — H.0H AH® =-285,8 k]
26045} +H04 — CHa(g) +§Gg{g} AH’ = (-2598,8)/(-2) = 1299,4 k]

2C (grafito)+ H2 (g)  — CzHa (g) AH® =-787,0 - 285,8 + 1299,4 = 226,6 k]

» Si se tiene datos de las entalpias estandar de formacién de productos y reactivos se cumple
que:

AHO = Z n- .A.h’}J (productos) — Z m- AHF (reactivos)

Donde ny m son los coeficientes estequiométricos de productos y reactivos en la reaccion ajustada.

« Veamos un ejemplo de aplicacion de la expresion anterior. A partir de los datos que aparecen
en la tabla de entalpias de formacién estandar (pag. 8), podemos establecer que la entalpia de la
reaccién de descomposicién del carbonato de calcio es:

CaC03 — CaO(s) +CO0z(g)
AHO = 1. AHP(CO,) + 1-AHP(Ca0) — 1-AHF(CaC03) = 178,5 k]

« Importante: las entalpias de formacidn estandar de las sustancias elementales son cero.

10 ‘
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5.- ENTALP{A DE ENLACE

« Los valores de las entalpias estindar de reaccion pueden dar una idea de la estabilidad de
reactivos y productos. Asi,
- Si una reaccién es exotérmica (AH < 0) entonces los productos de reaccién son més
estables que los reactivos.
- Si una reaccién es endotérmica (AH® > 0) entonces los reactivos son mas estables que los
productos.

» En toda reaccién quimica se rompen unos enlaces y se forman otros. Asi,
- La ruptura de enlaces estables supone el consumo de energia.
- La formacién de enlaces estables supone el desprendimiento de energia.

+ La entalpia de una reaccion dependera de este consumo y desprendimiento de energia. De

hecho:

AH® = Z m- AHEﬁIaces rotos Z L AHenlaces formados

Donde m y n son respectivamente los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos en la
reaccion ajustada.

» Los valores obtenidos con la expresion anterior son solo aproximados pues las entalpias de
enlace (roto o formado) son valores promedio entre los valores obtenidos en varias moléculas. La
tabla siguiente recoge algunos valores (en k] /mol)

Enlace simple | Energiade enlace | Enlace doble | Energia de enlace | Enlace triple | Energia de enlace
C—=C 346,1 c=C 611,1 C=C 8184
C—N 292,6 C=N 614,0 C=N 888,7
cC—-0 350,3 C=0 7139 =0 1073,4
C—5 258,3 C=5 476,1
N—N 158,8 N=N 417,2 N=N 939,7
N—O 221,5 N=0 606,1
0—0 137,9 0=0 497,4
5—0 346,5 $=0 497,4
C—H 414
H—H 436,4
c=c 242,7
H—Cl 431,9
0—H 460

Br—Br 192,5
E=E 150,6

A partir de los datos de la tabla de energfas de enlace, determina el calor que se desprende en la hidrogenacion del
etino a etano segun el siguiente proceso:

HC=CH(g) + 2H,(g) —— CH;—CH;3(g)

- Enlaces rotos: 1C=C (AHeo-¢ = 8184 kJ)
2H—H (AHy_y =436,4k])
- Enlaces formados: 1C—C  (AHg_; = 346,1 k)
4C—H (AHey =414 1K)
Por tanto:

AH® = Z m - AHeniaces rotos — Z 1+ AHentaces formados
AH®=1-8184+2- 4364 — (346,1 + 4 - 414) = —3109 k)

El valor obtenido de la aplicacion de la ley de Hess, utilizando las entalpias estandar de formacion es -318,4 ki
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6.- ENTROPIA

« La entropia, S, es una funcién de estado que mide el grado de desorden molecular de los
sistemas. En general:
- Silaentropia aumenta, el sistema se desordena.
- Si la entropia disminuye el sistema aumenta el orden molecular (se requiere
energia para que esta segunda situacion ocurra).

+ Los sistemas solidos estdn mds ordenados que los liquidos y éstos a su vez mas ordenados
que los gases.

» Ejemplos:
PCl; (1) + Clz (g) — PCls (s)

La entropia ha disminuido en este proceso pues en reactivos tenemos un mol de liquido y un
mol de gas y en productos hay un mol de sélido.

CsH1206 (S} + 602(g) = 6C02[g) + 6 H:0 [g]

La entropia ha aumentado en este proceso pues en productos tenemos 12 moles de sustancias
gaseosas y en reactivos sélo seis (ademas de una sustancia solida).

« Variacidn de entropia en procesos quimicos o fisicos

a) En procesos reversibles, AS = g

b) En procesos irreversibles, AS > g

En las dos expresiones anteriores podemos ver que las unidades de la entropia son: J-K-1
Calcula la variacion de entropia que tiene lugar cuando se funde 1 kg de hielo a 0 °C y presion atmosférica (es un

proceso reversible).
Dato: calor latente de fusion del hielo Li= 334 ] /g.

A partir del dato del calor latente de fusion, hallamos el calor necesario para fundir 1 kg de hielo:

1000 g - 334 é = 33400/

Como el proceso es reversible y se realiza a una temperatura de 0 °C:
Q 33400 i kI

AS;F: 273 :IZZUE:I,ZZF

Ha habido un aumento de la entropia (del desorden del sistema).

La entropia del sistema aumenta si: En la reaccion no in-
tervienen sustancias

gaseosas, pero existe
un aumento conside-
rable en el nimero de

Las sustancias pasan Se forma mayor na- Se dan procesos de moles de los produc-
de solido a liquido mero de moles de sus- disolucion de soli- tos respecto al de los
o de liquido a gas. tancias gaseosas. dos en liquidos. reactivos.

(=)
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6.1.- Entropia molar estdndar

= La entropia de una sustancia a una presién y temperatura dadas se puede conocer, cosa que
no ocurre con la energia interna o la entropia de las que solamente es posible conocer su variacion
(incremento). Por tanto, para una sustancia

- No se puede conocer H sino AH
- No se puede conocer U sino AU
- Si se puede conocer S
» Para conocer la entropia se aplica el tercer principio de la Termodindmica (ain no se ha
mencionado el segundo en estos apuntes). Este principio afirma:

La entropia de una sustancia cristalina pura, con ordenamiento perfecto,
es nula en el cero absoluto.

Este principio permite establecer un punto de referencia que permite conocer la entropia de un
sistema dado. Pero hay que concretar:

Se define la entropia_molar estdndar, 5° de una sustancia como la
entropia de un mol de la misma a la presion de una atmdsfera y a la
temperatura de 25 °C.

Los valores de S° suelen aparecer tabulados en muchos textos. La unidad de S sera J-mol--K-..

Sustancia  5° (J/molK) Sustancia  §° (J/molK) Sustancia  5° (J/molK)

C (diamante) 25 HO (1) 69.8 Hl(g) 206,0

€ (grafita) 57 Ha (1) 73 €0, (g) 2138

AL(s) 283 CH (1) 172,2 H,0 (g) 188,7

Na (s) 51,3 CH,0H () 126,6 NH, (g) 192,3

L (s) 17,0 CHEL, (1) 202,7 H, () 130,7

NaCl (s) 723 Br. (1) 152,1 NO, (g) 241,2

€a0 (s) 397 H,50 (1) 1459 L (g) 260,6

Si0; (s) 415 HNO, (1) 155.6 CH, (3) 2297

ALD, (3) 50,9 C,H,0H (1) 160,5 N0, (g) 303.9
L0, (s) 92,9 L (1) 2144 Br; (g) 245

NHLNO, (s} NHNO, (a¢) 2598 S0, (g) 256,6

6.2.- Entropia estdndar de reaccién

Aligual que con la entalpia, podemos escribir que la entropia estandar de una reaccién, AS°, es:

AS° = Z n - S°(productos) — Z m - S° (reactivos)

 El sequndo principio de la Termodindmica afirma que la entropia del universo aumenta en los
procesos espontineos y se mantiene constante en los procesos en equilibrio (reversibles).
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Calcula la variacién de entropia, en condiciones estindar, de la reacciéon de descomposicién del amoniaco.
Datos: S$°(NHs) =192,3 J/mol-K; S°(N2) =191,5]/mol- K; S°(Hz) = 130,7 ]/mol-K.

La ecuacion de descamposicion del amoniaco es:
2NH; (g) > N, (g) + 3H; (g)

A partir de la ecuacion:
AS° = Z n - S°(productos) — z m - §° (reactivos)

AS° = 3. 5°(H,) + 1-S°(N,) — 2 S°(NH;)

AS*=3-1307+ 1-1915— 2-1923 = 199%

Este valor positivo de la variacién de entropia es légico, ya que aumenta el nimero de moles de sustancias gaseosas en
los productos (4) con respecto a los reactivos (2).

Sabiendo que el calor molar de vaporizacién del etanol a 25 °C es 36,4 kJ-mol-1, calcula:

a) El cambio de entropfa en el proceso etanol (1) — etanol (g), supuesto éste reversible.

b) Si la entropia estandar del etanol liquido es 161 ]/K, calcula la entropia estandar del vapor de etanol (etanol
gaseoso).

CH3CH,OH () &= CH,CH,0H (g)

o_2_36400_ : -1, g1
a) AS® = =—me =122 ] -mol K

b) AS® = S°(etanol gaseoso) — S°(etanol liguido)
122 = $°(etanol gaseosos) — 161
S°(etanol gaseoso) = 122+ 161 =283 ] -mol™' - K™!

Como vemos hay un incremento de entropia respecto del valor en el etanol liquido, como corresponde a un aumento
del desorden del sistema.

7 G BRE DE GIBB PONT DD CIO

» |. W. Gibbs (1839-1903) fue un fisico estadounidense profesor de la Universidad de Yale al
que se le considera uno de los fundadores de la termodinamica.

» Se define la energia libre de Gibbs, G, como una nueva funcion de estado:
G=H-TS

= Como energia que es, su unidad en el S.I. es el julio. También, como la energia interna o la
entalpia, solo es posible conocer la variacién de energia libre, AG (pues en su expresion interviene la
entalpia de la que sélo se puede conocer su variacion).

» Para procesos a presion y temperatura constante se puede establecer que:
AG=AH-T4S

= Al igual que las otras funciones de estado, si el proceso a P y T constantes lo es también en
condiciones estandar:

AG®=AH® - T-AS°
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 Andlisis del sentido que tiene calcular AG en una reaccion quimica:

« Energia libre de formacion estandar, AGIE’, es la energia libre de Gibbs de una reaccién de
formacién de una sustancia a la presion de 1 atmésfera (y normalmente 25 °C) a partir de los
elementos que la forman en su estado natural en dicha condiciones. Estos valores suelen estar
tabulados.

Energias libres de formacién a 25 °C y 1 atm.

inorganicos kJ/mol | organicos kJ/mol
H0 () -237,129 | Metano CH, (9) —50.,8
H>0 (g) -228,572 | Etano C,Hs(2) -31,95
HF (g) —-270,7 | Eteno/Etileno CyHy(g) +68.43
HCl(g) —9530 | Etino/Acetileno CoHa () +209,97
Hlg +1,72 | Propano C:Hs (g) —24.40
CO (g —137,15 | n-Butano CiHio () ~16,56
CO1(g) —394,36 | n-Hexano CeHus (0 +35,0
NH; (g) —-16,48 | Benceno CeHg () +124.42
NO(g) +86,552 | Metanol CH;0H () —166,35

Si se comparan estos datos con los de la tabla de entalpias de formacién en condiciones
estdndar (pag. 8), se puede estimar el valor de la variacién de entropia de la reaccién de formacién asi
como el valor de la energia que interviene en el proceso y que no es aprovechable para la realizacién
de trabajo, tal como se ha mencionado més arriba.

« Conocidos los valores tabulados de energias libres de formacién en condiciones estandar, si
se desea conocer el valor de AG® de cualquier otro tipo de reaccién, al igual que en casos anteriores,
por aplicacion de la ley de Hess:

AG° = Zn -AG)?(praductos) - Z m- AGJ?(reactfvos)

E®
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7.1.- Espontaneidad de las reacciones quimicas

= Un proceso (reaccién quimica) es espontaneo cuando tiene tendencia natural a producirse
sin tener que recurrir a una influencia externa. El proceso reverso a un proceso espontaneo es no
espontaneo.

» De forma general se puede decir que:
A presidn y temperatura constante:

- Son procesos espontdneos (reacciones espontdneas) e irreversibles en
los que la variacion de energia libre es negativa (4G < 0).

- Son procesos en equilibrio cuando la variacién de energia libre es nula

(AG = 0).

- Son procesos no espontdneos aquellos en los que la variacién de
energfa libre es mayor que cero (AG > 0).

« La estimacion cualitativa de la espontaneidad de un proceso depende del valor absoluto de la
variacion de entalpia y entropia del proceso, de la temperatura y de los signos de las variaciones de
entalpia y entropfa del proceso. Todos estos factores influyen en el signo de AG de acuerdo con la
expresion ya vista:

AG=AH-TAS

Asi, las posibles combinaciones que se pueden dar son:

AH As AG Observaciones
AH<0 AS>0 AG <0 Espontdnea a cualquier T: la temperatura no
influye.
AH>0 AS<0 AG>0 Mo espontanea; ocurrira el proceso inverso.
AH=0 AS>0 aThaja AG>0 A Tbajanoes espontinea, influye la T.
AH=0 AS=0 aTalta AG<0 AT altala reaccién puede ser espontinea, ya que

|T AS| aumenta hasta hacerse mayor que |[AH].

AH<0 AS<0 aTbajaAG<0 Esespontinea a T baja, cuando: |AH]| > |T AS].

AH<0 AS<0 aTalta AG>0  Sise aumentalaT la reaccidn deja de ser
espontinea.

« Es importante tener en cuenta que, aunque para determinado proceso la variacion de energia
libre sea negativa, por lo que seria espontdneo, este hecho no indica nada acerca de la velocidad del
proceso. Por ejemplo:

- Una mezcla de propano y oxigeno puede permanecer sin reaccionar practicamente de forma
indefinida, a pesar de que, como se puede comprobar, la reaccion es espontanea.

- A 25 °C y 1 atm. De presion, el proceso de transicién del carbono en forma de diamante a
grafito es espontanea. Sin embargo, los diamantes no parecen que se transformen en grafito
en la escala de tiempo de vida de muchas generaciones.
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La descomposicion del mondxido de nitrégeno transcurre segtin:
Nz0 (g) — Nz (g) + %02 (g).
Siendo AS°=75,2 |/Ky AH ® = 43,9 k] /mol
a) ;Esa reaccién es espontanea en condiciones estindar?
b) ;A partir de qué temperatura serd espontanea?

a) Segun la expresién de la energia libre de Gibbs: AG? = AH?— T-A5°

AG? = 43,9 kf/mol - 298 K -75,2 -107 kf/mol K = 21,5 kf/mol
Al ser AG® > 0, la reaccidn no es espontanea en condiciones estandar.
b) Calculamos a qué temperatura se cumple que AG® = 0.
0 =4AH"-T.AS°

AH = T-45°
AH® 439

I'= 3" 75z 10 otk

Es decir, a una temperatura de 584 K la reaccién estara en equilibrio. Para temperatura mayor a 584 K el proceso serd
espontaneo.

2. Ideas y conceptos de la Termoquimica

Para tener una visién mas completa de las reacciones quimicas no es
suficiente con la aplicacién de las leyes ponderales de la Quimica, como la
ley de Lavoisier de conservacion de la masa. También es necesario conocer
los aspectos energéticos de los procesos quimicos. El estudio de las rela-
ciones entre la energia y los cambios quimicos de las reacciones quimicas
comprende el campo de la Termoquimica, también llamada Termodinami-
ca Quimica.

Asfi, la Termoquimica, es la parte de la Termodindmica que se encarga
de estudiar el intercambio de calor y energia que ocurre en las reacciones
quimicas. Si se tiene en cuanta que todo sistema quimico tiende a evolu-
cionar en el sentido que adquiere un contenido de energia minimo, y, que
practicamente toda reaccién quimica requiere un intercambio de energia,
el estudio de los cambios energéticos es un aspecto importante para tener
un mayor entendimiento de los procesos quimicos. Generalmente, el con-
tenido energético de los productos de una reaccién es diferente al de los
reactivos, ya que cada molécula posee una energia caracteristica (fluctuan-
te estadisticamente hablando) y ésta depende de sus enlaces.

El exceso o defecto de energia entre reactivos y productos se manifiesta
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en forma de transferencia de energia en forma de calor (de acuerdo a la
teoria cinética, energfa en transito o forma mas “degradada” de energia).
Este calor se llama calor de reaccién. Romper o formar un enlace siempre
conlleva una absorcién o desprendimiento de energia, respectivamente.
Asi, hay dos tipos de reacciones:

= Reacciones exotérmicas: AB + C — AC + B + AQ, con AQ < 0, son
aquellas en las que se desprende energia (calor).

= Reacciones endotérmicas: AB + C + 0Q — A + BC, con AQ > 0, son
aquellas que absorben energia (calor).

Graficamente, el camino de reaccién para reacciones endotérmicas y
exotérmicas se representa en los siguientes diagramas de forma muy bo-
nita:

Procesos exotérmicos

Energia Reactivos

N
Productos

Avance de la reaccion
Los productos son mas estables, se

obtiene energia

Procesos endotérmicos
Productos

Energia

Avance de la reaccion

Los productos son menos estables,
se requiere energia
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REACCION EXOTERMICA REACCION ENDOTERMICA

4 F]
ENTALPEA LIBERACION DE CALOR — ABSORCIGON DE CALOR
H H
REACTIVOS PRODUCTOS
H H
R P
I
&H=HP—HR< 0 &H=HP-HR> 0
H P H R l
PRODUCTOS REACTIVOS
REACCION REACCION

2.1. Sistemas materiales, variables y transformaciones

Se llama sistema material o sistema termoquimico a toda parte del
Universo que sometemos a estudio. En un proceso quimico seria la sus-
tancia o sustancias que reaccionan, los reactivos y la evolucién que tiene la
propia reacciéon como sistema. La zona del Universo que rodea al sistema
se denomina entorno. Hay 3 tipos de sistemas materiales atendiendo a
cémo interactiian con el entorno:

» Sistemas abiertos. Intercambian materia y energia con el entorno.
Ejemplo: combustién de propano o butano al aire libre.

» Sistemas cerrados. Intercambian energia pero no materia con el exte-
rior o entorno. Ejemplo: neutralizacién de dcido nitrico con hidréxido
de sodio en un matraz Erlenmeyer cerrado con respecto al exterior.

» Sistemas aislados. No intercambian ni materia ni energia con el ex-
terior. Ejemplo: el agua en un calorimetro o en un termo. Realmente,
ninguno de estos sistemas es un sistema aislado perfecto, ya que de
hecho el tnico seria el Universo como un todo.

Un sistema termodindmico estd determinado por un conjunto de “coor-
denadas” o variables de estado termodindmicas que informan sobre su
situacién en un momento dado y cuyo valor cambia con la evolucién del
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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 energia interna,
etc. Son intensivas la densidad, la presion, el pH, la temperatura,. . .

Las variables de estado son magnitudes f4ciles de medir y de relacionar
entre si mutuamente. La relacién entre diferentes variables de estado ge-
nera las denominadas ecuaciones de estado. La tinica ecuacién de estado
que veremos en este curso es la ecuacion del gas ideal o perfecto PV = nRT,
aunque existen muchas otras ecuaciones de estado para diferentes tipos de
sistemas fisicos y quimicos.

Algunas variables de estado se denominan funciones de estado porque
su valor s6lo 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: entropia, energia interna, energia libre
de Gibbs, entalpia, . . .

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

1
Un sistema heterogéneo seria el siguiente
C(s) + Oz(g) — CO4(g)

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

Maés alld del estado de equilibrio, podemos definir los siguientes tipos
de transformaciones termoquimicas:

» Procesos isobdricos. Procesos que tienen lugar a presiéon constante.
P =cte. Py = Py. AP =0.dP = 0.

» Procesos isécoros. Procesos que tienen lugar a volumen constante.
V=cte. Vg =V, AV =0.dV = 0.
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» Procesos isotérmicos. Procesos que tienen lugar a temperatura cons-
tante. T = cte. Ty = To. AT = 0.dT = 0.

» Procesos Adiabaticos. Procesos en los que no hay intercambio de
calor con el entorno. Q = cte. Q¢ = Qp. AQ =0.6Q = 0.

= Procesos reversibles. Procesos realizados mediante una sucesién con-
tinua de estados de equilibrio (sucesiéon de procesos cuasiestaticos),
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 atrds 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 isoentrépicos o isoentalpicos. 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 termodindmicas (doblar una hoja de
papel, plegédndolo, o partir un palo es generalmente irreversible). Un sis-
tema al que cambiemos de variables termoquimicas de forma lenta o no
dréstica serd generalmente reversible.

Unidades comunes de presién: latm = 1.013 - 10°N/m?
A temperatura constante, para procesos reversibles se cumple:

Wz—deV

Usando la ecuacion del gas ideal o perfecto, esta ecuacién proporciona

Vy 1%
W:_f MRT 4V = —nRTIn - = +nRTIn 2
v V Vo Vs

2.2. Primer principio de la Termodinamica

En un proceso termoquimico o termodindmico arbitrario, la variaciéon
de la energfa interna de un sistema es igual al calor desprendido o absor-
bido por el sistema mas el trabajo realizado a favor o en contra del sistema
(por o sobre el sistema). Matematicamente puede expresarse de la siguiente
forma:

AU = AQ + AW
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o bien
dl = 6Q + 6W

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
expansion, del sistema sobre el entorno (por el sistema) es negativo. Un
trabajo de contraccién, en contra del sistema (sobre el sistema) es positivo.
La energia interna de un sistema es una funcién de estado, y es igual a la
suma de todas las energias contenidas en dicho sistema: cinética y poten-
cial, tanto de rotacién, de traslacién, de vibracién, etc. La energia interna
depende de la temperatura, y existe una relaciéon entre ambas magnitudes.
La energia que se aporta al sistema se considera positiva si aumenta la
energia interna y negativa si disminuye o sale del sistema.

2.3. Aplicaciones elementales del primer principio de la
Termoquimica
En procesos isotérmicos, se tiene que AU = 0, y AT = 0, por lo tanto

AQ = —AW. El calor se absorbido se emplea en expandir el sistema, el calor
cedido en contraer el sistema.

Procesos is6coros a volumen constante cumplirdn que:

AV =0

Estoimplica que AW = —pAV = 0. Por ende, tenemos que AU = AQy = Qy.
Cuando Qy > 0, el proceso se denomina endotérmico, ya que el sistema
ha recibido calor del entorno y la energfa interna ha aumentado. Si Qy < 0,
el proceso se llama exotérmico y el sistema ha cedido calor al entorno a
costa de su energia interna. El calor a volumen constante puede calcularse
con la férmula:

Qv = AU = ncyAT = mc, AT

Los procesos a presion constante o isébaros son muy usados en Quimica
y en Fisica. Para estos procesos conviene definir una nueva funcién (y
variable) de estado llamada entalpia. La entalpia H se define como sigue:

H=U+PV

Variando esta expresion, se tiene que

AH = AU + APV + PAV
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Usando que a presién constante AP = 0, se tiene que

|AH = AU + PAV|

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

pAV = AnRT

si la presion y la temperatura son ambos constantes. Y por tanto, en dicho
caso la diferencia entre la entalpia y la energia interna es proporcional a la
variaciéon del ntiimero de moles gaseosos en dicho sistema:

AH — AU = AnRT

o bien

AH = AU + AnRT

En procesos isébaros, la variaciéon de entalpia mide la variaciéon de
energia interna en esta clase de transformaciones, justo como en los proce-
sos isocoros lo media la variacion de energia interna. En particular, de la
tltima ecuacién se deduce que

AH = AU + AnRT < Qp = Qy + AnRT

S6lo sino hay variacién en el nimero de moles gaseosos, se tiene la igual-
dad entre el calor a presion constante y el calor a volumen constante. Es
importante recordar que:

R = 0.082atmL/Kmol = 8.31]/Kmol

2.4. Entalpias de reaccién. Ley de Hess

Para estudiar las entalpias en diversos procesos y reacciones quimicas
debemos especificar las condiciones en que se realizan. En general, es habi-
tual usar las denominadas condiciones estdndar (o normalizadas): presién
de 1 atmdsfera y temperatura de 25°C=298K (no confundir éstas con condi-
ciones normales, presiéon 1 atm y T=0°=273 K). Para una situacién general,
se puede calcular la entalpia de formacién de cualquier sustancia a partir
de sus constituyentes elementales. La entalpia estdndar de formacién de un
compuesto AH?r como el cambio de calor como resultado de la formacién
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de un mol de ese compuesto a partir de sus elementos en sus estados de
agregacion mas estables en condiciones estandar de presion y temperatura.
La entalpia de reaccién equivale al calor absorbido o cedido por el sistema
cuando se produce dicha reaccién o transformacién a presiéon constante.
Se puede calcular con la férmula:

AHY = Z AH?(prod) — Z AHJ?(reac) = Z npAH?(p) - Z nrAH?(r)

productos reactivos p r

Las entalpias de formacién estdn tabuladas para condiciones estdndar.
Las de reaccién, como las de combustién, generalmente han de calcularse
usando esta férmula o bien mediante entalpias de enlace. La entalpia de
enlace es el flujo de calor (entalpia), en valor absoluto, que se requiere para
la formacién o ruptura de un mol de enlaces a partir de los &tomos aislados
en estado gaseoso y presion constante. También estan tabuladas como las
entalpfas de formaciéon en condiciones estdndar, y podemos calcular la
entalpia de reaccién de la siguiente forma:

AHY = Z AH(reactivos) — Z AH(productos)

enlaces rotos enlaces formados

o bien
AH% = Z AH(enlaces rotos) — Z AH(enlaces formados)

Cuando el sistema pasa de tener enlaces débiles en los reactivos a
enlaces fuertes en los productos, la variaciéon de entalpia sera negativa y
la reaccién exotérmica. Si la reaccién supone ruptura de enlaces fuertes y
formacién de enlaces menos intensos, la variaciéon de entalpia serd positiva
y la reaccién endotérmica.

Otra forma de calcular entalpias de reaccién es usando la ley de Hess:
“Cuando una reaccién quimica se puede expresar como suma algebraica
de otras, su calor (entalpia) de reaccioén es igual a la suma algebraica de
los calores (entalpias) de las reacciones parciales.” Esencialmente, la ley de
Hess permite considerar las reacciones quimicas como ecuaciones de forma
que al combinarlas podemos obtener nuevas entalpias. Matematicamente
puede escribirse como sigue:

AHg = Z AHR(@i) = AHg(1) + AHg(2) + . .. AHg(N)

La entalpia por cambio de estado corresponde a la diferencia de las
entalpias en los diferentes estados fisicos. Por ejemplo:
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AH(fusion) = H(l) — H(s)

AH(vaporizacién) = H(g) — H(I)

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

AH(dis) = H(dis. final) — H(componentes)

2.5. Segundo principio de la Termodinamica

No todos los procesos quimicos (fisicos) espontdneos son exotérmicos.
Por tanto, el factor energético o entdlpico no el tnico que interviene en la
espontaneidad de una reaccién o transformacién. La fusion del hielo es
endotérmica. La nueva magnitud que interviene y es importante en los
procesos a la vez que la energia es la denominada entropia, que mide el
grado de “desorden” o mds propiamente, la cantidad de configuraciones
microscépicas accesibles de un sistema. Dicha funcién y variable de estado
se representa con la letra S y se mide en (J/K). En procesos reversibles, la
variacién de entropia es:

dQT’L"U

ds = -

o bien AO
AS = T

La entropia de un sistema, aumenta generalmente con la temperatura del
mismo porque favorece la movilidad o “agitacion térmica” de las particu-
las. A diferencia de la energia, generalmente la entropia de un sistema NO
se conserva. Cuando se mezcla agua fria 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 fria y la energia se conserva. Sin embargo, la
entropia del sistema NO se conserva porque las temperaturas inicales son
diferentes. De esta forma:
AS; = Ql/ Ty

AS; = Q,/T,

SiT; > T, entonces AS; < AS; y AS(tot) = AS; + AS; > 0. La entropia de un
sistema arbitrario aumentara si:
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» Las sustancias pasan de solido a liquido, de sélido a gas o, en general,
de un estado de agregacién con menos movilidad a uno de mayor
movilidad.

» Se forma mayor ntiimero de moles de sustancias gasesosas.
» Se dan procesos de disolucion de sélidos en liquidos.

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

El segundo principio de la Termodindmica sefiala que en los proce-
sos espontdneos la entropia del Universo no puede disminuir sino sélo
permanecer igual o aumentar. Matemdticamente:

ASy = AS(sistema) + AS(entorno) > 0

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

Como todos los procesos naturales son espontdneos, se llega a la tre-
menda conclusiéon de que la entropia del Universo sélo puede aumentar
hasta el maximo, donde se producira la muerte térmica del Universo. Por
supuesto, todo esto ocurre en equilibrio termodindmico. 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 fotosintesis y su metabolismo. Los animales, exclusivamente
mediante el metabolismo. En los procesos exotérmicos, el sistema cede ca-
lor a su entorno y disminuye su entropia, aumentando la del entorno. En
un proceso endotérmico, el sistema absorbe calor de su entorno y aumento
su propia entropia, disminuyendo la del entorno. En ambos casos, para un
proceso irreversible, la variacion total de entropia resulta ser positiva y la
entropia del Universo aumenta.

2.6. Tercer principio. Variacién de entropia

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

lim S =0J/K
T50K
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Sin embargo, dado que el cero absoluto es inalcanzable, debido a conside-
raciones mecdnico-cuanticas, la formalizacion de este principio es general-
mente cualitativa, mas que cuantitativa, porque 0 K no puede alcanzarse
por medio de procesos “elementales” ni lograrse debido al principio de
incertidumbre de Heisenberg.

Se llama entropia molar estdndar de una reaccion S, al incremento de
entropia de un mol de dicha sustancia en condiciones estandar con respecto
a las que le corresponde en el cero absoluto de temperatura. La entropia
es una funcién de estado, luego puede tabularse y medirse a diferentes
temperaturas. Para la entropia de una reaccién se tiene que:

ASh =) ASH =) AS
ASY =Y m,AS) - Y mAS]

p r

o bien

El valor de la entropia de una sustancia o de reaccién serd siempre
positivo dado que sélo podria anularse (como axioma) en el cero absoluto
de temperaturas.

2.7. Espontaneidad. Energia libre de Gibbs

La energia libre de Gibbs es la magnitud termodindmica, variable y
funciéon de estado, que se usa para predecir si una reaccién o proce-
so/transformacion se va a producir de forma espontdnea o no. A cualquier
temperatura (salvo el cero absoluto) contiene dos términos: entalpico y
entrépico. Esto explica parcialmente por qué son més frecuentes los pro-
cesos espontdneos exotérmicos que los endotérmicos. Mateméticamente
viene definida por la ecuacién:

|AG = AH — TAS|

Hay tres casos posibles:

s AG > 0. El proceso NO es espontdneo (es NO espontdneo) a la tem-
peratura dada.

» AG = 0. El proceso se encuentra en equilibrio.

» AG < 0. El proceso ES espontaneo a la temperatura dada.
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Y teniendo en cuenta los 6 posibles signos relativos de la entalpia y la
entropia, se tiene que

» Si AH < 0y AS > 0, entonces AG < 0y es espontdnea a cualquier
temperatura (no influye).

» Si AH > 0y AS <0, entonces AG > 0 y NO es espontdnea a ninguna
temperatura, sino que lo serd el proceso inverso.

» SiAH > 0y AS > 0, entonces la espontaneidad depende de la tempe-
ratura. A baja temperatura, no serd espontdnea y se tiene AG > 0. A
alta temperatura, serd espontdnea y se tiene AG < 0.

» SiAH <0y AS <0, entonces la espontaneidad depende de la tempe-
ratura. A baja temperatura, serd espontdnea y se tiene AG < 0. A alta
temperatura, NO serd espontanea y se tiene AG > 0.

La energia libre de formacién estandar de un compuesto equivale al cam-
bio de energia libre necesario para formar un mol de dicho compuesto o
sustancia. Estdn tabuladas. Y las energias libres de reaccion se pueden cal-
cular de forma anéloga a las variaciones de entalpia o entropia de reaccién
estdndar mediante la férmula

AGY = Z AGY(p) - Z AGY(r) = Z 1,AGY(p) - Z 1 AGY(1)
p r

p r

3. ¢(Qué hay que saberse?

» Definiciones basicas de Termoquimica: sistema, Universo, entorno,
tipos de sistemas (abiertos, cerrados, aislados).

» Concepto de transformacién quimica/fisica y sus tipos: isotérmica,
is6cora, adiabética, isobérica, reversible, irreversible.

= Nociones de variables de estado, funcién de estado y ecuacién de
estado. Ecuacién de estado del gas ideal y del calor a volumen cons-
tante.

» Relaciones entre calor a volumen y presién constante.
» Diferencias entre variables extensivas e intensivas. Algunos ejemplos.

» Concepto de equilibrio termodindmico y proceso cuasiestatico (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 Termodindmica. Enunciado
y aplicaciones sencillas.

Funciones de estado importantes: definicién y su célculo elemental.
Energia interna, entalpia, entropia, energia libre de Gibbs.

Férmulas y modos de cdlculo de las entalpias de reacciéon en condi-
ciones estandar. Entalpia de enlace. Ley de Hess.

Concepto de entropia como desorden o ntimero de estados accesibles
para una energia dada.

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

Formulario

Primer principio:
AU = AQ + AW

Trabajo: AW = —PAV

Calor para un cambio de estado y variacién de temperatura:
AQ =mL, AQ = CAT = mc, AT

Entalpia: AH = AU + PAV

En un gas ideal:
AH = AU + AnRT

Ecuacién de estado del gas ideal: PV = nRT

Célculo de las entalpias de reaccion:

AHY = Z AH?(prod)— Z AH?[(reac) Z AHO(p) anAHo(r)

productos reactivos

AHY = Z AH(enlaces rotos) — Z AH(enlaces formados)

Otras entalpias. La entalpia por cambio de estado

AH(fusién) = H(l) — H(s)
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AH(vaporizacién) = H(g) — H(I)

La entalpia correspondiente al proceso de disolucién de dos sustan-
cias (soluto y disolvente) es

AH(dis) = H(dis. final) — H(componentes)
Ley de Hess: AHg = Y AHg(i) = AHg(1) + AHr(2) + ... AHg(N)
Segundo principio:

ASy = AS(sistema) + AS(entorno) > 0

Entropia como funcién de estado para procesos reversibles:

AQI’EU

AS = T

Entropias estdndar de formacién y reaccion:

ASh =) ASH =) AS

o bien
ASh =Y m,AS) - Y mAS]
p r

Energia libre de Gibbs(definicién y calculo para una reaccion):

|AG = AH — TAS|

AGY = ZAG (n) - ZAG (r = Z pAG ) = Y n AGYr)

r

Tercer principio:
lim S = 0J/K
T=0K
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