- Termodinamica quimica

El desprendimiento o la absorcién de energia en una reaccion
quimica es tan importante como la transformacién que experi-
menta la materia.

Calor de fusid
esario f

De hecho, en muchos casos el objetivo final de la reaccién quimi-
ca es el aprovechamiento de esta energia, que se manifiesta en
forma de calor, luz, electricidad... el Sl es J

~or ejemplo: L=
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“=cuerda

- Energia de un sistema es su capacidad para realizar

=Qaun tipo de trabajo.

-z unidad en el Sl es el julio, J.
1J=1N-m=1kg-m?2.s2

Energia interna, U, de un sistema es la energia total

22 las particulas que lo constituyen.

=! trabajo, W, es el producto escalar de la fuerza
-onstante, F, por el desplazamiento, Ar, de su punto
22 aplicacion.

W=F . AF = |F| - |Ar| - cos ¢
_a temperatura de un cuerpo es una medida de la
=nergia cinética media de sus particulas.

Calor o energia térmica es la energia transferida entre
Jos cuerpos debido a una diferencia de temperatura.

La unidad en el Sl es el julio, J.

Calor de fusion de una sustancia, Lg, es el calor ne-
cesario para que la unidad de masa de ésta pase de
solido a liquido a la temperatura de fusién. La unidad
enel SlesJ - kg.

Por ejemplo: Lr (H,O) = 334400 J - kg™

¢ Presion es la fuerza ejercida por unidad de superficie.

P=§

La unidad en el Sl es el pascal, Pa.

1Pa=1N-m?2
1 atm =760 mm Hg=1,013 - 10° Pa

Actividades
o Transforma las siguientes unidades:
a) 573 K en grados celsius
b) —15 °C en kelvins
c) 100000 Pa en atmosferas
d) 0,050 m3 en litros

e Escribe la ecuacién de combustién del propano, C3Hg,
sabiendo que el proceso necesita oxigeno y produce
diéxido de carbono y agua. Ajustala. Explica qué sig-
nifican los coeficientes que preceden a las férmulas.

e Dada la reaccién Ny (g) + 3 Hy (g) — 2 NH3 (g), indi-
ca qué enlaces concretos deben romperse y qué en-
laces deben formarse al tener lugar la reaccion.
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El intercambio de energia en for-
ma de calor tiene gran importancia
en muchas reacciones quimicas.

Asi, la combustién del propano
CsHg (9) +5 O, (9) —
— 3 CO; (g) +4 HxO (1)

nos interesa habitualmente mas por
el desprendimiento de calor que
por el consumo de oxigeno o la pro-
duccion de diéxido de carbono y
agua.

Por cada mol de propano que se
quema se obtienen 2220 kJ.

S I

El cuerpo humano obtiene la ener-
gia de los alimentos que consume.
En la pagina www.uned.es/pea-
nutricion-y-dietetica-l/guia/guia
nutr/valor0.htm hallaras informa-
cién sobre el valor energético de los
alimentos y sus implicaciones para
la salud.

1. Conceptos basicos de termodinamica

Hemos visto las transformaciones de materia que tienen lugar en las
reacciones quimicas. De gran importancia es también el intercambio de
energia, especialmente en forma de calor, que sucede al mismo tiempo

Existen de dos clases de reacciones: endotérmicas y exotérmicas.

e Reacciones endotérmicas: soélo tienen lugar si se suministra a los
reactivos suficiente cantidad de calor.

e Reacciones exotérmicas: desprenden calor a la vez que forman
nuevas sustancias.

El estudio de estos intercambios de calor lo realiza la termoquimica
que, a su vez, es una rama de la termodindamica.

La termodinamica es la ciencia que trata de los cambios de
energia que se producen en los procesos fisicos y quimicos.

La termoquimica es la parte de la quimica que trata de los
cambios de calor que suceden en las reacciones quimicas.

Para analizar los intercambios de energia es necesario conocer con-
ceptos basicos, tales como sistema, entorno, variable, funcion de esta-
do, proceso y equilibrio termodinamico.

Sistema y entorno

Para poder estudiar un proceso fisico o quimico es necesario acotarlo
en el espacio. De este modo, definimos un sistema:

Un sistema termodinamico es una parte del universo que se-
paramos arbitrariamente del resto mediante limites definidos.
reales o ficticios, para hacerla objeto de alguna investigacion.

Supongamos un recipiente que contiene una disolucién acuosa de clo-

ruro de sodio, NaCl.
A Entorno

La disolucion es un sistema, mientras que el
resto del universo constituye su entorno o sus
alrededores.

En la practica, cuando hablamos de universo
nos referimos al entorno inmediato del sistema.

Dependiendo de su capacidad de intercambio con el entorno, un sis-
tema puede ser abierto, cerrado o aislado.

Sistema abierto

Puede intercambiar materia y ener-

gia con su entorno.

Por ejemplo, el
agua contenida
en un vaso.

Vapor de agua

T
} Sistema cerrado Sistema aislado

No puede intercambiar ni materia ni

energia con el entorno.
Cierre hermético

Puede intercambiar energia con su
entorno, pero no materia.
Cierre hermético

Pl

Q-

Agua \

Por ejemplo, el
agua contenida
en un recipiente
cerrado y térmi-
camente aislado.

Por ejemplo, el
agua contenida
en un recipiente
cerrado.
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variables termodindmicas y funciones de estado

-na vez determinado el sistema, es preciso conocer ciertas magnitudes
-2 reciben el nombre de variables o propiedades termodindmicas.

—E) Las variables o propiedades termodinamicas de un sistema
son las magnitudes utilizadas para describirlo sin ambigliedad.

_=3 variables termodinamicas pueden ser extensivas o intensivas.

Variables extensivas Variables intensivas

Su valor no depende de la cantidad

= valor depende de la cantidad de d& materia dol Bisrama,

—zteria que contiene el sistema.
Por ejemplo, la temperatura, la den-

=2r ejemplo, la masa o el volumen. ; o
sidad o la presién.

~.qunas variables termodinamicas reciben el nombre especifico de
_"ciones de estado.

Las funciones de estado son las variables termodindmicas
cuyo valor sdlo depende del estado actual del sistema y no del
procedimiento por el que el sistema llego a dicho estado.

_= presion, el volumen y la temperatura son funciones de estado
-orque las variaciones que experimentan sélo dependen del estado
~cial y del estado final del sistema, sin importar el camino de la trans-
“rmacion.

=" cambio, otras magnitudes, como el calor y el trabajo, no lo son por-
-_e su valor depende del mecanismo o del camino por el que el siste-
—2 paso de un estado inicial a otro final.

“rocesos termodindmicos

-na vez definidas las funciones de estado, hay que estudiar cuanto
zrian cuando el sistema realiza un proceso termodindamico.

_9 Un proceso termodinamico es una transformacion en la que un
 sistema intercambia energia con su entorno, pasando desde
un estado inicial de equilibrio a otro estado final de equilibrio.

Zquilibrio termodindmico

= equilibrio termodinamico de un sistema se alcanza cuando éste
-0 muestra tendencia alguna a realizar cambios en sus propiedades.
~cluye el equilibrio térmico y el equilibrio mecdnico. Si se trata de un
=stema quimico, también incluye el equilibrio dindmico.

Procesos reversibles
e irreversibles

Los procesos termodinamicos pue-
den ser reversibles o irreversi-
bles, segun la posibilidad de inver-
tir el sentido de la transformacion
mediante cambios infinitesimales
en los valores de las variables.

Un proceso reversible se produce
a través de etapas tan cortas que,
en cualquier momento, las propie-
dades del sistema no varian apre-
ciablemente respecto de la etapa
anterior ni de la siguiente.

El sistema se encuentra en cons-
tante equilibrio con el entorno y el
proceso puede invertirse mediante
un cambio infinitesimal.

En el caso de la figura, retirando o
afadiendo un grano de arena, se
invierte el sentido del proceso.

AV

Arena
muy fina

Embolo

En un proceso irreversible, por el
contrario, el sistema cambia de ma-
nera tan rapida que no tiene oportu-
nidad de restablecer el equilibrio
con su entorno. Un pequeio cam-
bio en las variables que definen el
sistema no consigue invertir el pro-
ceso.

En el caso de la figura, si se retira
una pesa, el proceso no se invierte
al afadir un granito de arena al
émbolo.

AV

i
ACTIVIDADES |}

Indica si la energia que se desprende en una reaccién quimica se manifiesta siempre en forma de calor o puede

ser de otro tipo. Aporta ejemplos.

. Clasifica las siguientes variables segun sean intensivas o extensivas: peso, temperatura, calor, punto de fusion,

densidad, volumen, presiony presion de vapor. Razona la respuesta en cada caso.
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2. Primer principio de la termodinamica 2.2. Trab

RECUERDA [ El principio general de conservacion de la energia, aplicado a los pro- = @ may

I cesos termodinamicos, puede enunciarse del modo siguiente: =00 oS st
De acuerdo con el principio general

de conservacion de la energia, si

una forma de energia se transfor- La energia no se crea ni se de_struye, por lo que, en cualquze' -
ma, aparece otra de igual mag- > proceso termodinamico, la cantidad total de energia del univer- eyt
nitud, pero nunca puede crearse ni S0 se mantiene constante. o R

destruirse parcial o totalmente.

Por consiguiente, la variacién de Resulta de especial interés la aplicacion de este principio a los proce-
energia de un sistema debe ser igual s0s que relacionan el trabajo y el calor que intercambia el sistema cor
y de signo contrario a la variacién de su entorno y la energia total que almacena el sistema, a la que deno- S = despk

energia de su entorno. . s >
minamos energia interna, U. 4" Por lo &z

ENTORNO = s fise d [ w5 PR . ;.
Disminucin de:snergle ara este tipo de procesos, el primer principio se enuncia asi:

A < La variacion de energia interna, AU, de un sistema es igual z
Trans{ferencia la suma del calor, Q, intercambiado entre el sistema y su entor-
no, y el trabajo, W, realizado por el sistema o sobre éste.

delenergia

Aumento de energia AU=Q+ W donde AU= U - U,

La energia interna es una funcién de estado, por lo que AU depende
unicamente de los estados inicial y final del sistema. v

2.1. Intercambios de calor y trabajo

ENTORNO

Para determinar cuantitativamente la variacién de energia interna de .
Q>0

un sistema, hemos de tener en cuenta el signo que, por convenio, s& e ds i
asigna a cada variable.

Calor Q<0

¢ El flujo de calor y el de trabajo desde el entorno hacia el sistema se = +=nai0 d

SISTEMA consideran positivos: Q>0y W> 0. - -

¢ El flujo de calor y el de trabajo desde el sistema hacia el entorno se
consideran negativos: Q <0y W<0.

Trabajo W<0 Veamos los posibles intercambios de calor, Q, y trabajo, W, entre un sis-
tema y su entorno cuando el sistema evoluciona desde un estado inicia -1 gas. que
con energia interna, Uj, a otro estado final con energia interna, U. s
El sistema absorbe calor y realiza trabajo 1 El sistema cede calor y se realiza trabajo sobre él — Expresa
Segun el convenio de signos: Q>0y W< 0 Segun el convenio de signos: Q<0y W>0 /. =21
—Si|Q| > |W| 5 AU=U-Uy=Q+W>0 —Si|Q|>|W| 5 AU=U-Uy=Q+ W<0
—Si|Q| <|W| 5 AU=U-Uy=Q+W<0 —Si|Q|<|W| »AU=U-Uy=Q+ W>0
El sistema gana energia interna si el calor absorbido es | El sistema gana energia interna si el calor cedido es = rabao d
mayor que el trabajo realizado. menor que el trabajo que se realiza sobre él.

EJEMPLO 1

Calcula la variacion de energia interna de un sistema que ha absorbido una cantidad de calor de 4000 J y reali-
" za un trabajo de 5000 J sobre su entorno.

— Datos: Segun el convenio de signos, tenemos Q=4000Jy W=-5000 J

— Aplicamos el primer principio para determinar la variacion de energia interna:
AU=Q+ W=+4000J + (-5000 J) =-1000 J

El sistema ha disminuido su energia interna en 1000 J.

<
o
=

5. TERMODINAMICA QUIMI




z.2. Trabajo de presion-volumen

=~ la mayoria de los procesos, el unico tipo de trabajo que llevan a
=20 los sistemas es el denominado trabajo de presion-volumen.

==2mos como establecer la relacion entre el trabajo realizado, la pre-
-1 ejercida y la variacion de volumen experimentada.

--nsideremos un gas encerrado en un cilindro provisto de un émbolo
- Deso, de superficie S, que se desplaza sin rozamiento por efecto de
=xpansion del gas contra la presion atmosférica.

m

- =l desplazamiento del émbolo es Ar, la variacién de volumen sera
Por lo tanto:

AV=S-Ar—>Ar=—ASL

AV =V -V,
= ‘uerza ejercida sobre el émbolo es igual y de sentido contrario a la
==rcida por la presiéon atmosférica. Asi:

F=p-S

= trabajo de expansion del gas a presion constante tiene signo nega-
2. ya que lo realiza el sistema, y puede calcularse asi:

W=-F-ar=-p.58 .Y

8

|
_= expresion obtenida es valida también para calcular el trabajo de  ELU3 }
f

W =-pAV

-ompresion. En efecto, como se produce una disminuciéon de volu- Los sélidos y los liquidos no expe-

—=n, entonces AV < 0 y, en consecuencia: rimentan casi expansién. Por eso,

cuando se lleva a cabo una trans-

formacién manteniendo el estado

de agregacion, AV es practicamente

nulo, por lo que el trabajo realizado |
es despreciable.

AV<0—>-pAV>0—-> W>0

= ‘rabajo de compresion resulta positivo, ya que es el entorno el que
- desarrolla contra el sistema.

EJEMPLO 2 1

Jn gas, que ocupa un volumen de 2,1 L, se expande a temperatura constante hasta ocupar un volumenV = 3,5 L.
Calcula el trabajo realizado por el gas cuando se expande contra una presion externa de 1,2 atm.

— Datos: Vp=2,1L V=35L
— Expresamos los datos en unidades del Sl y calculamos el trabajo de expansion en julios: \

1,013-10° Pa
=3,5-10°m?3 p=12atm —————=1216-10°Pa
P ity 1 atm.

p=1,2atm

3 3
M 21108 m® V=35

103 10°

W =-pAV =-1216-10° Pa-(3,5-10° m®-2,1-10° m®) = -170,24 J

Vo=2,1\-

=l trabajo de expansion es de —170,24 J.

I\
ACTIVIDADES

Explica por qué la energia interna es una funcién 5. Pon un ejemplo de sistema que transforma calor en

de estado y por qué el calor y el trabajo no lo son.

A presién atmosférica, cierto sistema aumenta su
volumen en 50 cm3. Calcula el trabajo de expansion
del sistema si la presion se mantiene constante.

Sol.: 5,065 J

trabajo y otro ejemplo en que suceda lo contrario.

Un gas contenido en un cilindro se comprime me-
diante un trabajo de 460 J. Si durante el proceso hay
una cesion de calor de 120 J, calcula la variacion de
energia interna que tiene lugar en el proceso.

Sol.: 340 J




2.3. Aplicaciones del primer principio

Algunos procesos termodinamicos tienen especial interés debido a las
condiciones en que ocurren. Son los procesos denominamos isotérmi-
cos, adiabaticos, isocdricos e isobaricos.

La aplicacion del primer principio a estos procesos conduce a impor-
tantes conclusiones practicas.

Procesos
isotérmicos

Procesos
adiabaticos

Procesos
isocoricos

Procesos
isobaricos

Tienen lugar sin variacion de la temperatura del sistema. Como consecuencia, la energia interna
del sistema no varia.

AT=0=AU=0 AU=0
Asi, segun el primer principio:
AU=Q+W=0=Q+ W= Q=-W pEd
El calor intercambiado entre el sistema y el entorno es - ' -
igual al trabajo desarrollado por €l o sobre él.
W<0

En éstos no hay transferencia de calor pero si intercambio de trabajo entre el sistema y el entorno.

Q=0
AU<0
De la expresién del primer principio, se deduce que:
AU=Q+W=AU=0+ W= AU=W Q=0
La variacion de energia interna del sistema es igual al ”
trabajo desarrollado por €l o sobre él.
W<0

Suceden a volumen constante. En consecuencia, el trabajo de presion-volumen desarrollado es nulo.
AV=0= W=-pAV=0

El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a AU=0
volumen constante y se representa por Q,. Por tanto, segun el
primer principio, tenemos: Q>0
AU=Q+ W= AU=0Q,+0 = AU=Q, -”-
El calor a volumen constante, Q,, intercambiado por un
sistema es igual a la variacion de su energia interna, AU. W=0

Son los que tienen lugar a presion constante. El trabajo de presidén-volumen del sistema es:

W=-pAV

El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a presion constante y se representa
por Q,. Partiendo de la expresion del primer principio, podemos llegar a conclusiones interesantes:

AU=Q+ W= AU=Q,-pAV= Qp=AU+ pAV
Si tenemos en cuenta que AU= U - Uy y AV =V -V, la expresion anterior puede expresarse asi:
Q=U-Up)+p(V=-Vo)=U-Up+pV-pVo=(U+pV) - (U + pVo)

El término U + pV recibe el nombre de entalpia. Se trata de una funcién de estado, cuyo valor se
expresa en unidades de energia y se designa mediante la letra H.

H=U+pV
En consecuencia: Q= (U + pV) — (Up + pVo) = H- Hy = AH

El calor a presion constante, Q,, intercambiado por un sistema es igual a la variacion de
su entalpia, AH.
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i e 1 e T W e S R 5]
La bomba calorimétrica

La bomba calorimétrica se utiliza en
el laboratorio para medir el calor de
combustién de los combustibles.

f=lacion entre Qyy Q,

02 = = orocesos que transcurren a volumen constante son frecuentes en
pternm Ja cotidiana. Por ejemplo: la preparacion de comidas en la olla a
=2.0n, la esterilizacion de utensilios en el autoclave, la fermentacion

= da lugar al cava, etc. En ella se coloca la muestra y se
llena de oxigeno; iniciada la com-
bustién eléctricamente, el calor pro-
ducido se mide por el incremento
de la temperatura del agua que

rodea la bomba.

723 muchos procesos transcurren a presion constante: la fotosinte-
2 oxidacion de los metales, la combustion de una vela, etc.

~=2uUn el proceso se lleve a cabo a volumen constante, Q,, o a presion

-~stante, Qp, el calor transferido entre el sistema y el entorno toma
=ores diferentes. Si partimos de la aplicacion del primer principio a
—20s tipos de procesos, podemos determinar la relacion que existe
=~e estas dos magnitudes.

[

| Termémetro Agitador
| Alambre de ignicién

Pared del
calorimetro

=n los procesos a volumen constante se establece la igualdad:

Cubierta ‘

aislante — |

AU= Qy - |

+ =n los procesos a presion constante se introduce la magnitud |

ntorne Jenominada entalpia del modo siguiente: Reciilénie l
para la

AH=Qp=AU+pAV muestra |

. Bomba ’

= 2n esta igualdad sustituimos AU por su valor, se tiene: |

EMPLO 3 A |

Determina la variacion de entalpia de un sistema que
2n cierto proceso disminuyo en 100 kJ su energia
nterna y desarrollé un trabajo de expansion de 10 kJ
2 presion constante.

Con los datos del ejercicio anterior, calcula el calor
cedido a presion constante y el calor que cederia si el
proceso se hubiera producido a volumen constante. -

— Datos: AU=-100kd W=-10kJ AH=-90kJ l

— Datos:  AU=-100 kJ — El calor cedido a presién constante es igual a la

W=—pAV=—-10 kJ variacion de entalpia:

Q,=AH=-90 kJ
— Para determinar AH del sistema, sustituimos los !

datos del problema en la expresion AH= AU+ p AV — El calor que cederia a volumen constante es igual
a la variacién de energia interna: |

Qy=AU=-100 kJ |

AH=AU+ p AV=-100 kd + 10 kd = -90 kJ

El sistema disminuye su entalpia en 90 kJ. Q, vale —90 kJ y Qy vale —100 kJ.

resenta
santes:
|\
ACTIVIDADES [\
se asi )
7. Indica a qué tipo de procesos corresponden las 8. Justifica razonadamente por qué la entalpia puede
salor se condiciones siguientes: medirse en unidades de energia (julios).
a) El calor transferido a un sistema es igual al cam- 9. En los procesos termodinamicos que se llevan a
bio de su energia interna. cabo con liquidos y sélidos puede decirse que AU
y AH son practicamente iguales. Explica por qué.
b) La variacion de energia interna es igual al traba-
scidin e jo intercambiado. 10. En un proceso adiabatico, un sistema desarrolla un
i trabajo de 150 J. Calcula la variacion que experi-
c) El calory el trabajo intercambiados son cantida- menta su energia interna.
des de igual valor absoluto. Sol.- ~150 J




ALY 3, Reacciones quimicas a volumen LEJEMPLO 6
Calor de reacci6n es la cantidad (1) presi()n constantes Se quema |

de calor absorbido o cedido duran- rimétrica a
te la reaccion, referido a una cierta En el laboratorio, las reacciones quimicas pueden llevarse a cabo

Ceicad ce TEHsiG 0deRroduce. siguiendo dos técnicas diferentes: a volumen constante o a presion cons- LaBomba
fante. Esta ultima es la forma habitual de proceder, ya que asi es como 24,39C 2 21
se produce la mayor parte de los procesos fisicos y quimicos naturales na que —_

presion con:
Reacciones a volumen constante Reacciones a presién constante ca especific:
‘ rimetro: 0,64

Se llevan a cabo en recipientes rigidos y cerrados, de | Tienen lugar en recipientes abiertos al entorno, de modo — Datos:

modo que no hay variacion del volumen del recipiente ‘ que la presion atmosférica se mantiene constante sobre

durante el proceso. | el sistema.

| ; s . — En prime

Se trata de procesos isocéricos, por lo que el calor inter- | Se trata de procesos isobaricos, por lo que el calor inter- tempera:

cambiado se denomina calor de reaccion a volumen | cambiado en ellas se denomina calor de reaccion a pre- h

constante, Qy. En consecuencia, debe cumplirse: sion constante, Q. En consecuencia, debe cumplirse la Q=cm2

igualdad: La can
AU = Qy n ue
- AH=Q, la combu

El calor.de_ Feaccion a "°"fm_e“ constante, Qu, esigual | E| calor de reaccién a presién constante, Q,, es igua calor moz

a la variacion de la energia interna del sistema, AU. " a la variacién de la entalpia del sistema, AH. M(C.=

— En las reacciones exotérmicas, como Qy < 0, hay — En las reacciones exotérmicas se produce una dis-

disminucion de la energia interna: AU< 0 ‘ minucion de la entalpia: AH< 0 @
— En las reacciones endotérmicas, en las que Q,>0, — En las reacciones endotérmicas, por el contrario. & o
hay un aumento de la energia interna: AU> 0 hay un aumento de la entalpia: AH> 0 Omo se
— Para deter
calcular =
EJEMPLO 5 Como |z =
Cierta reaccion quimica tiene lugar mediante absorcion de 4,05 kJ a la presion constante de 1 atm y con despren- que se forr
| dimiento de gases que producen un aumento de volumen de 3 L. Determina el cambio de entalpia durante la reac- una compr:
cion, el trabajo de expansion desarrollado y la variacion de la energia interna.
— Datos: Q,=+4050J p=1atm AV=3L — Para determinar el trabajo de expansion, sustitui- =--
— Expresamos los datos en unidades del Sl: s e st o /eRpIosion W= ~pa A partir gz
W=-pAV=-1,013-105Pa-3- 103 m3=-303,9 J s
p=1atm=1013-10° Pa ¥ 214 2-10 - calcular Q.
7 B — Por ser un proceso isobarico, AH = AU + p AV. Q-0 '_
V=3h-——=3.10%m? En consecuencia: AU=AH—p AV=AH+ W pm
10% © La variacion ge -
AU=AH+ W=4050J -303,9J=+3746,1J y el calor de cor
o It;a Zanamon 'd’e entalgzla te S tgual alealar intercam- La entalpia aumenta en 4050 J, se desarrolla un tra- que supone unz
Feiio: fl PRGSIORRERRISIgINS bajo de expansion de 303,9 J y la energia interna
AH=Q,= AH=+4050J aumenta en 3746,1 J. -
ACTIVIDADE!
La relacion entre Qyy Q) tiene especial interés cuando se aplica a pro- 1. Razona s I= =
cesos en los que intervienen gases ideales. En este caso, el trabajc intensiva T

presién-volumen sélo se tiene en cuenta si hay variacion en el nime-
ro de moles, ya que, segun la ecuacion de estado de los gases idea-

RECUERDA & ) 4 .
les, si T es constante: 2. Se queman e
El valor de la constante universal naftaleno, C.-:
de los gases, R, es: pAV=AnRT que la temper=
R=8,31J K -mol'= Entonces, la relacion entre Q,y Q, en el caso de un gas ideal, viens rimetro aumer-
=0,082 atm - L - K-'- mol dada por la expresion:
Calcula el calor

Q,=Qy+pAV=Qy+AnRT men constants
del calorimetre

Légicamente, si no hay variacion en el numero de moles: An=0, y er
consecuencia, Q, = Qy.

5. TERMODINAMICA QUIMICA




RECUERDA

La capacidad calorifica, C, de un
cuerpo es la cantidad de calor que
debe absorber para aumentar su

Se quema una muestra de etanol, C,HsOH, de 1,0 g en una bomba calo-
“métrica a volumen constante segun la ecuacion:

a cabc C2HsOH () + 3 Oz (9) — 2 CO; (9) + 3 H20 (1) temperatura un kelvin (6 1 °C).
on CQ"S' —a bomba contiene 3,0 kg de agua y la temperatura de ésta se eleva desde ‘ La capacidad calorifica especifi-
2S COmC 24,3 °C a 26,2 °C. Calcula, en kJ - mol, la variacion de la energia inter- ca o calor especifico, ¢, de una
aturales 7a que tuvo lugar en la combustion y el calor de combustion del etanol a sustancia es la cantidad de calor

oresion constante y a 25 °C. (Datos complementarios: capacidad calorifi- |
ca especifica del agua: 4180 J - kg ! - °C-; equivalente en agua del calo- ‘
“metro: 0,647 kg)
— Datos:  Mygua=3,0kg  Megane=1,09

At=26,2°C -24,3°C=1,9°C
— En primer lugar, calculamos el calor necesario para elevar 1,9 °C la ‘
or inter- temperatura del agua y del calorimetro:

que debe recibir la unidad de masa
de dicha sustancia para aumentar
su temperatura un kelvin (6 1 °C).

En el Sl la unidad de capacidad ca-
lorifica es J - K1y la de capacidad
calorifica especifica, J - kg™' - K.
La expresion matematica que las
relaciona es:

napre- » C=cm }
plirse la Q=cmAt=4180J- M'}R(S’O + 0’647)% 19 \OQ =28964,5 siendo m la masa del cuerpo. [
La cantidad obtenida (28,96 kJ) corresponde al calor desprendido en El calor absorbido, @, por una |
la combustion de 1,0 g de etanol. A partir de ella, determinamos el sustancia para aumentar su tempe- |
es igua calor molar de combustion a volumen constante, Qy: ratura desde 1 ha.s,ta t se calcula |
M(C,H.OH) = 2-12,01g+6-1008 g+ 116,00 g = 46,07 g mediante la expresion: |

na dis kJ 4607g m = masa
Jnaas Q, = -28,96 — - ——~ = —1334,19 kJ - mol™ ¢ =capacidad calo- |

gf 1mol Q=cmAt rifica especifica
ontrario At =t=1

Como se trata de un proceso a volumen constante, AU = Qy,.

Para determinar el calor de combustién a presion constante, hemos de
calcular el trabajo presién-volumen que se ejerce sobre el sistema.

Como la variacion en el nimero de moles es negativa (An=-1 mol, ya
que se forman 2 moles de CO, y se consumen 3 de O,), se producira

Su unidad en el Sl es J.

La capacidad calorifica molar de
una sustancia es la cantidad
de calor que debe recibir un mol de
dicha sustancia para aumentar su

eff ;2' una compresion y el trabajo resultara positivo: temperatura un kelvin (6 1 °C). |
Iz .
W =-pAV =-AnRT = Su unidad en el Sl es J - mol- - K-1.
_ ol J _ _ El equivalente en agua o valor en
sustitui- B —[_1 1-8,31 Kol 238 Kj =2i9.30= 240 kil agua de un calorimetro es la masa |
de agua que absorbe la misma can- i
A partir de este valor y del de Q,, obtenido anteriormente, podemos tidad de calor que el calorimetro por |
-303,9J calcular Q,: el mismo aumento de temperatura. )
- p AV Q= Qu+pAV=Q,- W=-1334,19 kJ — 2,48 kJ = ~1336,67 kJ |
'/ La variacion de energia interna en la combustién es de —1334,19 kJ - mol-!
746,1 J y el calor de combustién a presién constante vale —1336,67 kJ - mol-, lo | ‘
2 un tra- gue supone una disminucién de entalpia AH = —1336,67 kJ - mol-'. |
2 interna
|\
ACTIVIDADES |
caa pr;- “1. Razona si la entalpia es una propiedad extensiva o 13. Indica qué relacién existe entre Qyy Q, para la
el trabajc intensiva. reaccion de combustién de la glucosa:
1 el nume-
1eae idon CeH1206 (s) + 6 Oz (g) — 6 CO, (g) + 6 HO (1)
ases idea- . o
2. Se queman en una bomba calorimétrica 1,44 g de 14. U | de nitrS . | ;
naftaleno, C4oHg, a volumen constante, de modo - S mozsigltrogeﬁ\%{;aa}cmona avp ulmen cons ‘tin'
que la temperatura de los 2000 g de agua del calo- eya con: el hisrageno Segii la. feacelon:
foal. Viene rimetro aumenta desde 20,2 °C a 25,8 °C. N5 (g) + 3 H, (g) — 2 NH3 ()
Y L, El calor producido es de 41 kJ. Calcula el valor del
Calcula el calor de combus&on del naftaleno a volu- calor de combustion molar si esta reaccién sucede
men constante, en kJ - mol™'. (Equivalente en agua a la misma temperatura y a la presién constante
n=0,yer del calorimetro: 430 g) de 1 atm.
Sol.: =5,06 - 103 kJ - mol-! Sol.: —45,95 kJ - mol~!
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El estado estandar de una sustan-
cia es su forma pura mas estable a
la presion de 1 atm. Suele conside-
rarse 25 °C como temperatura es-
tdndar, pero no es estrictamente
necesario.

Indicamos a continuacion el estado
estandar de algunos elementos ha-
bituales en los procesos quimicos.

Oxigeno: 05 (9)
Carbono: C (grafito)
Hidrégeno: Hs (g)
Bromo: Bry (1)
Hierro: Fe (s)
Azufre: S (rémbico)
Fosforo: P (blanco)
Mercurio: Hg (1)

En el calculo de entalpias de reac-
cién es habitual referirse a con-
diciones estandar para expresar
que tanto los reactivos como los
productos se encuentran en estado
estandar.

ENTALPIAS ESTANDAR
DE FORMACION
Sustancia AH} (k] - mol ™)
H,0 (g) 2418
H,O () -285,8
CO (g) -110,5
CO2 (9) -393,5
CoHq (g) +52,3
CzHg (9) -84,7
SO, (9) -296,1
SOz (9) -395,2
NH3 (9) -46,3
NO (g) +90,4
NO, (9) +33,85
N2O4 (9) +9,66
CaO (s) -635,6
CaCOg; (s) -1206,9
B Tabla 1.

4. Entalpia estandar de reaccion

El cambio de entalpia que se produce en una reaccién quimica a pre-
sién constante puede determinarse experimentalmente midiendo el
calor transferido durante ésta, ya que AH = Q.

Se ha comprobado que esta cantidad de calor depende del estado fisi-
co de los reactivos y de los productos. Por eso, se ve necesario esta-
blecer por convenio un estado fisico estandar para las sustancias, de
modo que para cada reaccion resulte un valor constante de AH, al que
denominaremos entalpia estandar de reaccion, AHY.

talpia en una reaccion en que los reactivos en estado estandar

_ﬁ La entalpia estandar de reaccion, AH?, es la variacion de en-
se transforman en productos en estado estandar.

Las ecuaciones termoquimicas reflejan el estado fisico de las sus-
tancias y la entalpia de reaccion. Por ejemplo:

2 Hy (9) + O, (g) = 2 HxO (1) AH® = -571,6 kJ

Estos cambios de entalpia corresponden a las ecuaciones tal como
estan formuladas. Como la entalpia es una propiedad extensiva, si
multiplicamos todos los términos de la ecuacién por un mismo factor.
AHO también queda multiplicada por él. Asi, tendremos:
1
H, (9) + 5 0, (9) = H,O() AH® = -285,8 kJ
Por otra parte, si se invierten los dos miembros de una ecuacion ter-

moguimica, la variacién de entalpia, AH®, mantiene su valor absoluto
pero cambia de signo. En el caso de la reacciéon que nos ocupa:

2 H,0 (I) = 2 Hy (g) + 05 (g) AHO = +571,6 kJ

La sintesis de un mol de agua liquida desprende una cantidad de ener-
gia igual a la necesaria para descomponerlo.

Entalpia estandar de formacion

La variacién de entalpia que se produce durante las reacciones expre-
sa la diferencia entre las entalpias de los productos y las entalpias de
los reactivos. Es decir:

AHreaccic’)n = Hproductos - Hreactivos

Ahora bien, como no es posible conocer realmente la entalpia de una
sustancia determinada, se ha acordado por convenio asignar a cada
una un valor constante que recibe el nombre de entalpia estandar de

formacion, AH? (tabla 1).

la variacion de entalpia correspondiente a la formacion de un
mol de sustancia en su estado estandar a partir de sus elemen-
tos en dicho estado, a los que se les asigna la entalpia cero.

_g La entalpia estandar de formacion de una sustancia, AH?, es

La entalpia estandar de formacién se mide en kJ - mol-".
Asi, por ejemplo:

2C(s)+2H, (g) = C,H, (9) AH? = 52,3 kJ - mol™
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Zntalpia estandar de combustion

ENTALPIAS ESTANDAR
2 pre- =3 reacciones de combustion constituyen un importante grupo de DE COMBUSTION
ndo = =acciones quimicas, muchas de las cuales son de gran interés econo- AR
-0 ial Sustancia e
y social. (k] - mol ™)
-=ra poder comparar la eficacia de los distintos combustibles, es nece- Mondxi
A s . i . onodxido
~=7l0 establecer unas condiciones de referencia. Asi, la valoracion 4. carbono. CO ) -283
=~zrgética se refiere siempre a la combustion de un mol de sustancia en ’
- estado estandar. Etanol, C,HsOH (1) _1368
_= variacion de entalpia en estas condiciones recibe, por convenio, el
- “-mbre de entalpia estdndar de combustion (tabla 2). Metano, CH, (g) -890
tandar , . L ,
= La entalpia estandar de combustion, o abreviadamente, el Carbono, C (grafito) 394
calor de combustion de una sustancia, es la variacion de en-
23S sus falpia que se prodyce cuando se quema un mol de la sustancia Acetileno, C,H, (g) ~1300
en su estado estandar para obtener los productos correspon-
dientes en dicho estado. Sacarosa -
“>das las entalpias de combustion son negativas, como puede obser- C12Hz2041 (8)
- =rse en la tabla al margen, ya que toda combustion es exotérmica.
siva. s Propano, C3Hs (9) -2220
= [EJEMPLO 7 ,
B Tabla 2.
Calcula cudntos gramos de propano deben quemarse para producir 700 kJ
segun la reaccion:
CsHsg (9) + 5 O2 (9) — 3 CO2 (g) + 4 H20 (1)
ol 1e AHO = -2220 kJ - mol-!
IDSOIUt
— Datos:  Energia obtenida: 700 kJ o T SRR
AH®=-2220 kJ - mol-! En la pagina www.renovables.ser-
— Determinamos la masa molar del CzHg y calculamos la masa necesa- farem,com/contenido/blnmass.a
Je ener i licando los factores de conversion oportunos: SP se muesira el aprovechamiento
T naap P ’ energético de la biomasa, gracias a
M(C4Hg) = 3-12,01g-mol ' +8-1,008 g-mol ' = 44,094 g-mol"’ S fpoasius sl Siiiiwsile Hlie
ustion que transforman su energia
Masa de C;Hg necesaria = quimica en energia térmica.
1motCsHy 44,094 g
o =700 kJ - : =1390¢g
s expre 2220 kJ 1 motCgHy
pias de
Para obtener 700 kJ es necesario quemar 13,90 g de propano.
1
deun=  ACTIVIDADES |}
2 cadz
ndar de 3. Formula la ecuacién de combustién del butano, 17. Considerando la gasolina como octano puro,
C4Hyq, y calcula cuantos gramos de esta sustan- CgHys, calcula el calor producido cuando se quema
cia hay que quemar para producir 350 kJ, sabien- totalmente 1 L de gasolina en condiciones estan-
AHO, o< do que su entalpia estandar de combustion es dar. (Densidad de la gasolina: 800 kg - m-3; calor de
df’ i} AH® = -2877 kJ - mol'. combustion del octano: 5471 kJ - mol-)
A ur
| ae Sol.: 7,07 g Sol.: 3,8 - 10* kJ
elemer-
cero. 6, ‘Calcula cuenty galab 56 Produisitd &1 Eondicihesge: 18. Formula la reaccion de combustion del metano y cal-

tandar cuando reaccionen totalmente 25 kg de CaO
en la reaccion denominada apagado de la cal viva:

Ca0 (s) + HyO (I) — Ca (OH); (s)
AHO = -65,21 kJ
Sol.: 2,91 - 104 kJ

cula cuantos kilogramos de este gas deben quemar-
se en condiciones estandar para producir 2,7 - 108
kJ de calor si se sabe que sdlo se aprovecha el
75 % del calor obtenido en la combustion.

Sol.: 64,89 kg




5. Ley de Hess S multiplic
El caracter de funcion de estado de la entalpia llevé al quimico suizo ~orTesponad
G. H. Hess (1802-1850) a enunciar lo que actualmente se conoce
como ley de Hess: ‘2

ricas, su variacion de entalpia es igual a la suma de las ental- N.O

~
_ﬁ Si una reaccion puede producirse en varias etapas, reales o tec- T2 s
pias de reaccion de estas reacciones intermedias.

~r A e

Asi, si una reaccién a puede considerarse como suma de otras reac- =
ciones b, ¢, d, etc., se cumplira:

AH, = AHp + AHz + AHg + ... .

En la practica, antes de llevar a cabo esta suma de reacciones para ob-
tener la expresion de la reaccién directa, a menudo es necesario intro-
ducir coeficientes apropiados o invertir el sentido de alguna reaccién.

‘ EJEMPLO 8

" La reaccion de sintesis del acetileno, C,H,, es: 2 C (grafito) + H, (g) = CsH> (g). Calcula su variacion de entalpia ﬁ

| a partir de las siguientes ecuaciones:

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

-285,8 kJ

| b) M, (9)+ 4 0, (@) = H,0 () A

¢) 2CoHz(9)+50,(9) = 4CO(g) + 2H0 () AHG = -2598,8 kJ
— Necesitamos obtener una ecuacion que contenga sélo C y H, en el primer miembro y C,H, en el segundo, por lo

que es preciso eliminar O,, CO, y H,O. Dicha ecuacion puede obtenerse a partir del algoritmo: 2-a + b - % -C

Llevamos a cabo las operaciones indicadas y sumamos las ecuaciones intermedias y sus entalpias:

2C(grafito) + 204G — 2CO4(q) AH® = 2(-393,5kJ) = -787,0kJ
1 0 — Aplicamc
Hz(9) + 509 — HO( AH = -285,8kJ
5 1
2C H - C.H -0 AH® = -—(-2598,8kJ) = 1299,4kJ
COs(@) + H0( M2 (9)+ 040 5 )
2C(grafito) + H,(g) — C,H,(g) AH® = +226,6kJ
La variacion de entalpia de la reaccion es de +226,6 kdJ. La entalpia ¢
Cdlculo de la entalpia estdndar de reaccion
a partir de las entalpias estdndar de formacion ACTIVIDAL
El conocimiento del valor de las entalpias estandar de formacion, AH? ; 2. Calcula Iz -
de las sustancias que intervienen en una reaccion quimica permite cal- de Sl’n‘tes S
cular la entalpia estandar de la citada reaccion, AHO. ?Daglr de
re, (S). ¢
Para comprobarlo, veamos un caso concreto: la descompo-
sicion del N,O4 (g) en NO5 (g). C (grafito) -
2 NO2(g)
Y Y N>O4 (g) — 2 NOs (9)
‘ Las ecuaciones termoquimicas correspondientes a la for- S (s)+ 0O
o Bt +67.7/kd macion de las dos sustancias que intervienen son, respecti-
3 N2Os (9) 1 vamente, las siguientes:
Y Soeelkd T ‘ 1 o CSz () -3
Y Nee20e | 7N2(9)+02(9) > NO,(g)  AHP - +33,85 kJ

Desarrollo de la reaccion N2 (g)+2 02 (9) = N204 (9) AHP = +9,66 kJ




AHS
e car

;ompo-

la for-
:spect-

<J

- multiplicamos por 2 la primera ecuacion, invertimos el sentido de la
=Junda y sumamos las ecuaciones que resultan, obtendremos la que
-rresponde al proceso de descomposicion del N,O, (g).

N,(9)+20,(g9) — 2NO, (g) AH® = 2.33,85 kJ
N,O, (9) — N,(9)+20,(9) AH® = -9,66 kJ
N,0, (9) — 2NO, (9) AH® = +58,04 kJ

~2mo se Ve, el valor de la entalpia de reaccioén depende de los valo-
== de las entalpias de formacién segun la expresion siguiente:

0 _ 0 0
AH = 2w AHf productos AHf reactivos

reaccion
-=neralizando esta conclusion para cualquier otra reacciéon quimica,
-2demos decir:
0 _ 0 0
AHreacci()n =xn- AHf productos xm- AHf reactivos

2znde my n representan los coeficientes de reactivos y productos.

de las entalpias molares estandar de formacion de los productos
menos la suma de las entalpias molares estandar de formacion
de los reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los coefi-
cientes estequiométricos que figuren en la ecuacion ajustada.

i La entalpia estandar de una reaccion, AHY, es igual a la suma
_)

FIJATE o

La variacion de entalpia para que
un sistema evolucione desde un es-
tado inicial a un estado final es in-
dependiente de la trayectoria se-
guida.

Esto quiere decir que si una reac-
cién puede llevarse a cabo de modo
directo o bien a través de varias
reacciones intermedias, la variacion
de entalpia tiene el mismo valor en
un caso y en el otro.

Lo mismo ocurre al subir una mon-
tana: la diferencia de altura entre la
base y la cima es la misma, cual-
quiera que sea el camino elegido
para llegar a ella.

Ademas, no es necesario que las
reacciones intermedias puedan lle-
varse a cabo en la realidad. Sélo se
requiere que, al ser incluidas en la
secuencia de reacciones, permitan
obtener la reaccién directa median-
te suma algebraica.

EMPLO 9

_a reaccion de oxidacion catalitica del amoniaco es el punto de partida para la obtencion industrial del dcido nitri-

20 y sucede segun la ecuacion: 4 NHs (g) + 5 O» (g) — 6 H.O (1) + 4 NO (g).
~2accion utilizando los datos de la tabla de entalpias estandar de formacion.

AH} [NH, ()] = 46,3 kJ - mol ™’
AH? [NO (g)] = +90,4 kJ - mol™

— Datos:

AH?[0,(9)]1=0  AHY

Calcula la entalpia estandar de esta

[H,0 (I)] = —285,8 kJ - mol™

. L. 0 _ 0 0 _
— Aplicamos la expresion AHreaccic’)n =Xn: AH/ productos Zm- AHf reactivos —

=6 AH [H,0 ()] + 4 AH; [NO (g)] - 4 AH; [NH, ()] - 5 AH{ [0, (9)] =
=6 mo/l(—zss,sij +4 mol - 90,4£ -4 md(—46,3£j -0=-1168kJ

ol pacl

_a entalpia estandar de la reaccién es AH? = —1 168 kdJ.

ol

I\
ACTIVIDADES

2. Calcula la entalpia estandar de la reaccion
de sintesis del disulfuro de carbono, CS; (l),

a partir de sus elementos, C (grafito), y azu- as de formacion.

fre, S (s), a partir de estos datos:

C (grafito) + O, (g) — CO, (9)
AHO = -393,5 kJ
S (s) + Oz (9) — SO: (9)
AHO = -296,1 kJ
CS; (I) +3 0, (9) — CO, (g) +2 SO, (9)
AHO =-1072 kJ
Sol.: 86,3 kJ

21.

Sol.: +177,8 kJ

Formula la reaccién de sintesis de un mol de metanol,

20. Formula la reaccién de descomposicion del CaCOj (s) y cal-
cula la entalpia estandar a partir de los datos de las entalpi-

CH30H (1), y calcula la entalpia de la reaccion a partir de las
siguientes ecuaciones termoquimicas:
CHZOH(l) + %OZ (9) = CO, (9) +2 H,O(l)

AH® = -726,4 kJ
AH® = -393,5 kJ
AH® = -285,8 kJ

Sol.: —238,7 kJ

C (grafito) + O, (g) — CO, (9)
H, (9) + O, (g) — H,O ()




6. Entalpia de enlace

La entalpia de enlace de una molé-
cula diatémica, también llamada
enenergia de enclace, es la variacion
de entalpia que se produce cuando
se disocia un mol de moléculas en
estado gaseoso en atomos en este
mismo estado. Se mide en kJ - mol-'.

Ejemplo: Cl, (g) — 2 CI ()
AH=242,7 kJ - mol"

La energia de los enlaces presen-

tes en moléculas poliatomicas es

un valor promedio obtenido a partir
de diversas moléculas diferentes.

ENTALPIAS MEDIAS DE ENLACE
Enlace AH (kJ - mol-1)

H—H 436,4
0=0 | 4987
Cl—Cl 2427
H—Cl | 4319
O—H | 460
c—C | 347
c=C 620
c=C 812
6—0 351
Cc=0 745
C—H | 414
B—Br | 1925
F—F | 150,6

Br—F 197

Los célculos que se llevan a cabo con entalpias estandar de reaccicr
nos revelan que los valores de estas entalpias son sumamente variz-
dos. Asi, las reacciones exotérmicas tienen una AH® negativa, mier-
tras que las endotérmicas la tienen positiva. Tanto en un caso com:
en otro, el valor absoluto de AH en unas reacciones es muy grandey -
otras, muy pequerio.

La causa radica en la mayor o menor estabilidad de las moléculas c=
los reactivos y de los productos y, por tanto, en la energia de los enlz-
ces que se rompen y se forman durante la reaccion.

Calculo de la entalpia estdndar de reaccién
a partir de las entalpias de enlace

Teniendo en cuenta que la ruptura de enlaces supone un consumc
de energia y la formacion de enlaces comporta un desprendimiento c=
energia, podemos deducir que la variacién de entalpia en una reaccio-
depende de la energia consumida por un lado y la desprendida por otrc

Estas energias consumidas y desprendidas se expresan medianis
entalpias de enlaces, por lo que:

AH geaccién =Zm- AHenlaces rotos — Zn- AHenlaces formados

diferencia entre la suma de las entalpias de los enlaces que
se rompen en los reactivos y la suma de las entalpias de los
enlaces que se forman en los productos.

'ﬁ La entalpia estandar en una reaccion quimica es igual a Iz

Es evidente que una reaccién sera energéticamente mas favorabls
cuanto menor sea la suma de la entalpia de los enlaces rotos y mayo-
la suma de la entalpia de los enlaces formados.

Los valores obtenidos para la entalpia de reaccion a partir de las entza -
pias de enlace son sélo valores aproximados, ya que las entalpias dz
enlace son valores promedio de enlaces de diferentes moléculas.

| Calcula la entalpia estdndar de la reaccion de combustion del gas hidrégeno, segun la ecuacion siguiente, a par-
tir de los datos que aparecen en la tabla de entalpias de enlace: 2 H, (g) + O, (g) = 2 H-0 (g)

— Datos:
— Aplicamos la expresién: AH

AHy_y = 436,4 kJ - mol-!

0 o
reaccion

AH®

AHo_o = 498,7 kJ - mol-" AHg_y =460 kJ - mol-!
=Z m - AHg rot0s = Z N - AHg formados
=P AHH—H + AHO=0 -4. AHO—H =

reaccion

=2-436,4 kJ - mol! + 498,7 kJ - mol-' — 4 - 460 kJ - mol-' = -468,5 kJ - mol-!
La entalpia estandar para esta reaccién es AH? = —468,5 kJ - mol-'.

| )\
ACTIVIDADES |}

22. Utilizando los valores de las entalpias de enlace que aparecen en la tabla, determina con carécter aproximado |z
entalpia estandar de cada una de las reacciones siguientes:

a) Bry (g) +3 F, (9) —» 2 BrF5 ()

b) Hidrogenacion del eteno con formacion de etano: CH,=CH, (g) + H, (g) = CH;—CHj3 (g)

¢) Combustién de etanol: CoHsOH (g) + 3 O, (g) — 2 CO, (g) + 3 H,0 (g)
Sol.: -537,7 kJ, —118,6 kJ, —1015,9 k.

5. TERMODINAMICA QUIMIC
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. Entropia —
~rT - . QRRRRRIDI
_ =~ los procesos en los que se producen cambios de estado ocurren S
2= —oortantes cambios en el interior de las sustancias. Para medir el N
= ~2en o el desorden interior de una sustancia se introduce una nueva T iduido
OC _~cion de estado: la entropia. F
' L\ Laentropia, S, es una funcion de estado que mide el grado de W
- desorden molecular de los sistemas. Gas
j-_: 5 . PT . ., 7*“ 3‘_{
= -.ando una sustancia en estado sdlido funde, pierde su ordenacion 2% %%
=racteristica donde cada particula ocupa su posicion determinada y :«"‘o‘d
. L. . . . . SEAS I
-=s3a al estado liquido, mds desordenado. Si posteriormente hierve
Dasa a gas, aumenta, en mayor medida, el desorden. ¥ La ordenacion de las particulas en un soli-
“=cimos entonces que los cambios de estado, desde sélido a gas, (0% Meyaraqtisen oe Uguide Y wste; By |
L 2 . vez, mayor que en un gas.
B -rovocan un aumento de la entropia del sistema. !
. o s ; ; |
o 0= =" términos generales, la entropia aumenta cuando el sistema se de- |
00" =ordena y disminuye cuando aumenta el orden molecular. Veamos
otre _nos ejemplos: |
an= — La reaccion de un liquido y un gas para producir un sélido: la entro- |
pia del sistema disminuye ya que aumenta su orden molecular. |
B A i e S e il PR L
PCl; (1) + Cl, (g) — PCIs (s) i |
. - o . . Entropia
a iz — Por el contrario, en la siguiente reaccién de combustion un sélido y reacciones reversibles ’
que se transforma en gas, hay un aumento del desorden y, por tanto, de La entropia es una funcién de es-
e Jos la entropia del sistema. tado y, por lo tanto, no depende del |
camino seguido sino de los estados ‘
CeH1206 (s) + 6 Oz (g) — 6 CO, (g) + 6 H20 (9) inicial y final del sistema. Es decir:

aDs (S - SO)reversibIe = (S_ So)irreversible ‘
\ayor Yariacion de la entropia en los procesos quimicos La diferencia entre un proceso rever-

sible y otro irreversible radica en que ‘

>/ un sistema evoluciona reversiblemente desde un estado inicial con el valor del calor intercambiado a

=ntropia Sy, a un estado final con entropia S, intercambiando cierta can- una temperatura dada en el proce- ‘

~dad de calor Q con su entorno a temperatura constante, se puede cal- 56 imevarsibie: 65 meNdt que &n <! \

_ o iy ; . P caso de ser reversible el proceso.

“ular la variacion de entropia, AS, del proceso mediante la expresion: Asi pues: |
= Q... Q,e, = calor intercambiado reversiblemente Qireversivie < Qreversile

. AS=S-8§, =

T =temperatura absoluta e \

=sta magnitud se mide en J - K. |

_ . Q;
=n los procesos irreversibles, en cambio, se cumple que AS > —’_;fe—" .

EJEMPLO 11

Calcula la variacion de entropia que experimenta un 0.018
mol de hielo al fundir a la temperatura de 0°C y a la Lp = 3344001 . J =6019,2 J-mol™’
_ presion externa de 1 atm, segun la ecuacion: % 1mol

H,0 (s) & H,0 (1) — A partir de este dato calculamos la variacion de
e Calor de fusidn del hielo, Ly = 334400 J - kg-'. Supon entropia del proceso:
que el proceso de fusion del hielo es reversible. AS = Q.. _ 6019,2J-mol™’ ~2205J-mol-! K~
— Datos:  m=1mol H,O =18 g = 0,018 kg T 273K
LF=334400J - kg™ La variacién de entropia correspondiente a la fusién
— Determinaremos, en primer lugar, el calor necesa- de un mol de hielo es:

rio para fundir un mol de agua. AS=22,05J - K1

m
w
X
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ENTROPIAS MOLARES ESTANDAR

Sustancia !$° (J - mol?.K?)

H.O (g) 188,7
H,0 (1) 69,9
H,0 (s) 432
Hs (g) 131
Np(@ | 192
Cl, (9) 223

009 205

. s(s) 319
VCu (s) 7 33,3

"~ Helg | 187
CO;, () 2136

© S0,(g = 2485
CH, (9) 186,19

 NHs (g) 193

~ CaO(s) 39,8
CaCOs (s) 92,9
MgCOs (s) = 65,69
MgO (s) 26,78

~ CuO (s) 435

B Tabla 3.

Entropia molar estandar

A diferencia de la energia interna o de la entalpia, es posible conocer
el valor de la entropia de una sustancia a una temperatura y presién
determinadas.

¥

Para su determinaciéon se toma como referencia el cero absoluto, 0 K,
ya que, segun afirma el tercer principio de la termodinamica:

Entropia molar estandar, SY, de una sustancia es la entropia de
un mol de ésta a la presion de 1 atm y a la temperatura de 25 °C.

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

Como puedes ver en la tabla 3, todas las entropias molares estandar
son positivas y se miden en J - mol-! - K-,

El uso de las entropias molares estandar nos permite calcular la varia-
cién de entropia en un proceso fisico, como el cambio de estado del

agua en el ejemplo siguiente.

EJEMPLO 12

Calcula el cambio de entropia estandar de 100 g de agua cuando se con-
gela a 0 °C. Utiliza los datos de la tabla.

S0 [H,0 (s)] =43,2J - mol! - K-
SO [H,0 ()] =69,9 J - mol' - K1
| — Determinaremos, en primer lugar, la variacién de la entropia molar y
calcularemos la que corresponde a 100 g de agua:
AS°® = S° [H,0 (s)]- S° [H,0 ()] =
=(43,2-69,9J)J-mol™"-K™' = -26,7 J-mol™" . K"

ASO=100g_m -26,7 J =-148,3 J-K™
18 g mel -K

— Datos:

| La variacién de entropia es AS? = -148,3 J - K-'. Hay una disminucién de
la entropia, como corresponde a la formaciéon de un sélido, con mayor
| ordenamiento molecular que el liquido.

I\
ACTIVIDADES {\

23. Compara las parejas de sustancias e indica cual tiene
mayor entropia en cada caso. Justifica tu respuesta.

25. El carbono-diamante tiene menor entropia que e
carbono-grafito. Explica a qué se debe este he-
cho.

a) Un mol de I, (s) o un mol de I, (g).

b) Un mol de H,O (g) o un mol de H,O (I).

24. Razona si en cada uno de los procesos que se sefia-
lan a continuacién hay aumento o disminucién de la

entropia:

a) La solidificacion del mercurio liquido a -39 °C.

b) La disolucién de cloruro de sodio en agua.

26. Calcula el cambio de entropia en el proceso eta-
nol (I) — etanol (g), supuesto éste reversible
sabiendo que el calor molar de vaporizacion de
etanol a 25 °C es 36,4 kJ - mol-.

Si la entropia estandar del etanol liquido es
161 J - mol-' - K-1, calcula la entropia estandar
del vapor de etanol.

Sol.:122 J - mol~' - K-1; 283 J - mol-! - K~

Entropia e

Como ocur
entropia en
terminarse
productos.

Para ello, s
entalpia de

También aq.
ductos,

La var
igual z
ductos

reactive
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LEJEMPLO 13

A partir de Jo<

las reacciones

a) Datos: -
— Aplicar
ASY%E:Z or

XNn-S-
+1mol - S-

+1 md

AS® = 253 4

Al descompon,
y CO; (g), hay
J - K. Elge
porque se hz -
CO,.

ACTIVIDADES

27. Calcula Ia variac

reacciones en c-
a) Hy (g) + Cl, (2
b) S(s)+0;, (g

¢) MgCO; (s) —
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Segundo principio
de la termodinamica

Zntropia estdndar de reaccion

~omo ocurre con la entalpia estandar de reaccion, la variacion de la
=1tropia en una reaccién quimica en condiciones estandar puede de- Hace referencia a la modificacion
=rminarse a partir de las entropias molares estandar de reactivos y del grado de desorden del universo
--oductos. como consecuencia de los proce-
sos que tienen lugar en él, segln
sean espontaneos (irreversibles) o

-ara ello, se emplea un algoritmo similar al utilizado para calcular la Spol
de equilibrio (reversibles).

=ntalpia de reaccion.
Se enuncia del modo siguiente:

0
Asreacclon =2n- Sproductos xm- Sreactlvos La entropia del universo aumenta

e ; .. . en un proceso espontdneo y se
ambién aqui, m y n representan los coeficientes de reactivos y pro- mantiens constante en un proce-

zJctos. So que se encuentra en equilibrio.

igual a la suma de las entropias molares estdndar de los pro-
ductos menos la suma de las entropias molares estandar de los
reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los coeficientes
estequiométricos que figuren en la ecuacion ajustada.

EJEMPLO 13 ‘

A partir de los datos de la tabla de entropias molares estdndar, calcula la variacién de entropia que tiene lugar en
las reacciones siguientes: a) CaCOj; (s) — CaO (s) + CO; (g); b) N, (g) + 3 H» (g) — 2 NHj; (g).

ﬁ La variacion de la entropia estandar en una reaccion, ASY, es

a) Datos: S°[CaCOj; (s)] =92,9J - mol-! - K-
S0[CaO (s)] =39,8 J - mol' - K-
S0[CO, (g)] =213,6 J - mol' - K-1
— Aplicamos la expresion:

|

| b) Datos:  SO[N, (g)] =192 J - mol! - K- } ﬂ
| S0[H, (g)] = 131 J - mol! - K- | q
SO [NH3 (g)] = 193 J - mol- - K- ;

— Aplicamos la expresion: I

ASr%acmon Zn- AS;?roductos_zrn ASreacnvos Asgaccmn =%n- Asproductos xm- Asr%actlvos
0
ZN- S oguctos = 1Mol - S [CaO(s)] + 50+ AS% s = 2 Mol - S° [NH, (g)] = l
.80 = : _J | 1
+1mol - S° [CO,(g)] = 1 mol - 39,8 <t | o ol 193 -9 — 386 4. K- | ;
| o | mol - K 1
= 1 i !
+1m0l 2136 —<— = 253,4 J-K | ZM-Se =1mol-S° N, ()]+3mol-S° [Hy (@)= |

m-8° =1mol-S° [CaCO,(s)] =

reactivos

J J
=1 mol - 192 +3 mol - 131 = |
ol K mdl -K 1 !

=585J-K™' ‘
AS®=386J-K'-585J-K'=-199 J.K™' | |
|
\

En la sintesis del amoniaco hay una disminu-
cion de la entropia de —199 J - K-'. Esto signifi- |
ca que el producto estd menos desordenado que |
los reactivos.

=1M-92,9#=92,9J-K*‘

ol -K

AS® =253,4J.K"'-929J.K'=1605J-K" |

Al descomponerse 1 mol de CaCOs; (s) en CaO (s)
y CO;, (g), hay un aumento de entropia de 160,5
J - K. El desorden del sistema ha aumentado
porque se ha formado una sustancia gaseosa: el
CO..

1\
ACTIVIDADES {}

27. Calcula la variacion de entropia en las siguientes 28. Predice si en cada una de las siguientes reacciones

reacciones en condiciones estandar:
a) H (9) + Cl» (g) —» 2 HCI (g)
b) S (s) + Oz (9) — SO, (9)
¢) MgCOgs; (s) — MgO (s) + CO, (g)
Sol.:20J - K1 11,6 J - K1,174,7 J - K1

hay aumento o disminucién de entropia:
a) Ag* (aq) + CI- (aq) — AgCl (s)

b) NH,4CI (s) — NH3 (g) + HCI (g)

¢) Hz (9) + Bra (g) » 2 HBr (g)




8. Energia libre

Fisico estadounidense (1839-1903),
profesor de la Universidad de Yale
(EE.UU.). Se le considera como uno
de los fundadores de la termodina-
mica.

Sus investigaciones sobre esta
materia se publicaron entre 1876 y
1878 en los anales de la Academia
de Ciencias de Connecticut, su
ciudad natal, pero no fueron divul-
gadas en Europa hasta 1890, gra-
cias al quimico aleman Ostwald.

En esta fecha ya se habian obteni-
do los principales avances en ter-
modinamica, pero se reconocié a
Gibbs la prioridad de sus descubri-
mientos.

ENERGIAS LIBRES ESTANDAR
DE FORMACION

Sustancia i - mﬁﬁz-K-l)
H,O (1) -237,2
HO() | 2286

 CO. (@ |  -3%44
CHy@ | 508
 MgO(s) | 5696
© NO(s) | 4867
Czini(Q) 7 7269,27
'SO,(0) | -3004

S04 (g) ~370,4

W Tabla 4.

EJEMPLO 14

La relacion entre la variaciéon de entalpia de un proceso, AH, y la varia-
cién de entropia que tiene lugar en él, AS, se establece mediante una
nueva funcién de estado denominada entalpia libre, energia libre de
Gibbs, o simplemente, energia libre, G. Se trata de una variable exten-
siva que se mide en unidades de energia y cuyo valor viene dado por:

G=H-TS

La energia libre G no puede medirse experimentalmente pero es posi-
ble conocer la variacion de energia libre en un proceso, AG. La ex-
presion de esta variacion a presién y temperatura constantes recibe el
nombre de ecuacion de Gibbs-Helmholtz: AG=AH - T AS

La variacion de energia libre, AG, expresa la diferencia entre la varia-
cion total de la entalpia, AH, y la variacion de entalpia consecuencia de
la reorganizacién de los atomos, no aprovechable para realizar traba-
jo, TAS. Es, por tanto, una medida de la entalpia realmente disponible.
De ahi su nombre de energia libre.

Energia libre estdndar de formacién

La energia libre estandar de formacion de un compuesto, AG‘,’, esla
variacion de energia libre que tiene lugar cuando se sintetiza un mol
de compuesto a partir de sus elementos en estado estandar.

Por convenio, la energia libre de los elementos en condiciones estan-
dar, es decir, en su forma pura mas estable a la presion de 1 atm y la
temperatura de 25 °C, es cero.

Energia libre estdandar de reaccion

La energia libre estandar de reaccion, AGY, es la variacion de ener-
gia libre en una reaccion en que los reactivos en estado estandar se
transforman en productos en estado estandar.

Se puede determinar si conocemos los datos de la energia libre de for-
macion de las sustancias que intervienen en ella.
0 _ 0 0
AGreaccién =2n- AG! productos — Xm- AGf reactivos
La variacion de la energia libre estandar de una reaccion,
AGY, es igual a la suma de las energias libres de formacion de
los productos menos la suma de las energias libres de formacion
de los reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los coe-
ficientes estequiométricos que figuren en la ecuacion ajustada.

Calcula la variacion de energia libre estandar para la reaccion de combustion del metano gas, CH,, utilizando los
datos de la tabla de energias libres estandar de formacion: CH, (g) + 2 O, (g) — CO, (g) + 2 H50 (i)

— Datos: AG? [CH, (g)]= -50,8kJ -mol~; AG? [CO, (g)]= —394,4 kJ - mol~; AG? [H,0 (/)] = —237,2kJ - mol ™

H iQme 0 0 0
[ Aplicamos la expresion: AGreaccién =Zn- AGf productos -Xm- AGf reactivos

AGL yeion = 1 1T [—394.4 ij +2 ol (—237,2 i] 1 ol [—50,8 i] _ 818 kJ

ol pacl ol

La combustion de un mol de metano se produce con una variacion de energia libre de —818 kJ.

5. TERMODINAMICA QUIMICA

¢ SIAG>TC
e SIAG=C
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i.1. Variacion de energia libre y espontaneidad

-~z Interesante cuestion termodinamica es averiguar si existe algun
=rio general que permita conocer si un proceso fisico o quimico
Je ocurrir espontaneamente o no.

="z determinarlo, vamos a analizar la variacion de entalpia, la varia-
-~ de entropia y la variacion de energia libre que tienen lugar en un
“72¢2s0 quimico determinado.

Variacion de entalpia Variacion de entropia
= consideramos la variacion de entalpia como = Si tomamos la variacién de la entropia como criterio de espon-
—2rio de espontaneidad: taneidad:
» 2rocesos exotérmicos (AH < 0): espontaneos. | e Serian espontaneos los procesos en que aumenta la entropia
« 2rocesos endotérmicos (AH > 0): no esponta- (5> 0).
n20s. ¢ No serian espontaneos aquéllos en que disminuye la entropia
= (AS<0).

=r0 este criterio no tiene validez general, ya
2.2 hay abundantes procesos endotérmicos que | Este criterio tampoco tiene validez general, ya que hay procesos
s_ceden espontdneamente. Es el caso de la | espontdneos en los que disminuye la entropia, es decir, aumen-
=s2poracion del agua a temperatura ambiente o | ta el orden molecular. Por ejemplo, la cristalizacion de un com-
= reaccion de descomposicion del carbonato de | puesto idnico disuelto y disociado en el agua o la reaccion entre
=mMonio: el cloruro de hidrégeno y el amoniaco:

NH,4),CO;3 (s) = NH4HCO;3 (s) + NH; (g) HCI (g) + NH3 (g) — NH,CI (s)

Variacion de energia libre

-2 variacion de la energia libre, AG, proporciona un criterio de validez general que permite conocer facilmente la
=3pontaneidad o no espontaneidad de un proceso cuando éste se produce a presion y temperatura constantes.

-0s procesos espontaneos son aquéllos en los que hay disminucién de la energia libre (AG < 0).
* Si AG < 0, el proceso es espontdneo.
» Si AG > 0, el proceso no es espontaneo. En consecuencia, el proceso inverso sera espontaneo.

» Si AG =0, se trata de un sistema en equilibrio.

=asandonos en que AG = AH - T AS, y teniendo en cuenta las varia-
~ones de entalpia, entropia y energia libre, podemos agrupar los pro-
2230s en cuatro casos posibles, cuya espontaneidad viene reflejada
=n el cuadro siguiente:

Descripcion
del proceso

Exotérmico y . 3
& ‘ —-2H,0 () +O
0 [ 510 produce desorden Cualquiera AG<0 | Espontéaneo |2 HyO (1) 50 (1) + Oz (9)

AH | AS l Temp. I AG Espontaneidad Ejemplo

|
Endotérmico y , - N f No I
‘ ‘ 2NO
>0 <0 produce orden Cualquiera AG>0 | espontaneo | N2 (9)+20,(9) = \ _i(g),
; | e |
Exotérmico y i |AH| >|TAS| = AG<0| Espontaneo
R e = NH,CI
<0 /<0 produce orden o == | HCI (g) + NH3 (g) — NH,4CI (s)
‘ ta ||AH|<|TAS|=AG>0| espontaneo |
| - - e _— -
Baia  |AH|>|TAS| > AG>0 . N
. > = >0 < |
B espontaneo |
sl =i Endotérmico y - 7 T pon | Hy(@ () > 2 HI g

produce desorden ‘ | , |
Alta |AH| <|TAS| = AG<0 Espontaneo |

|
!




————————— Podemos representar graficamente las condiciones de espontaneidad

Aditividad de un proceso.
de las energias libres
Como sucede con las entalpias de 1
reaccion, las energias libres de reac- AG Procesos B
cién también son aditivas. no espontaneos .
Esto significa que podemos proce- AH>0 B Cu:
der con ellas de modo semejante al / por
que utilizamos en la ley de Hess N ratu
para las entalpias. y -
Por lo tanto, si una reaccion puede 0 el Un
obtenerse por suma de otras reac- N s Procesos
ciones, su energia libre se obtiene o espontineos Unz
efectuando la suma de las energias AH<0 AG<0 en ¢
libres de las reacciones parciales. que
Esiz
cilin
form
EJEMPLO 15 e
| mies
| Calcula a qué temperatura serd espontdnea la reaccion de descomposicion
. . | del carbonato de calcio, segun la reaccidn: CaCOj3 (s) — CaO (s) + CO: (g),
Espontaneidad y velocidad ' sabiendo que, para esta reaccion, AHO = +177,8 kJ y AS® = 160,5 J - K-'.
de una reaccion o ] B
) — Calculamos la energia libre estandar para la reaccién dada:
Es importante tener en cuenta que, u
aunque para determinado proceso 0_ A 1g0 0_ d 1k
AG sea negativa, por lo que sera AG =AH"-TAS =177,8kJ - 298 K -160,5 K 1000y 12907 ko
espontaneo, este hecho no indica . i .
nada acerca de la velocidad del — Como la reaccion no es espontanea a 25 °C, ya que AG > 0, determi-
proceso. namos a qué temperatura se cumplird que AG? = 0:
Por ejemplo, una mezcla de propa- 0=AHO? - TAS°
1o axigano BUes pEIMANEceT st Suponemos que AH® y AS© no varian significativamente con la tempe-
reaccionar practicamente de forma t
indefinida, a pesar de que, como se FaiHra.
puede comprobar, la reaccion es AH° 177,8 kd La es
5 T= = . =1107,8K = (1107,8 - 273) °C = 834,8 °C
espontanea. AS® 01605 kd K ( ) dod
A partir de 834,8 °C, AG resultara negativo y la reaccién sera espontanea. traba
q Bom
ACTIVIDADES {} Lam
esian
29. Calcula la variacion de energia libre estandar 31, Calcula la energia libre estandar de la reaccion de com- la abs
para las siguientes reacciones a partir de las bustién del metano: te, qu
energias libres de formacion de reactivos y pro- para
ductos. Razona si son o no espontaneas. CH4 () +2 02 (9) — CO; (9) +2 H:0 () evapc
a) 2 MgO (s) — 2 Mg(s) + O, (g) Para ello dispones de los siguientes datos: que §
C (s) + 2H, (g) —» CH4 (9) AG% =-50,8 kJ =
b) N (9) + Oz (g) 2 NO (g) 219)™ 7 19 b
C (s) + O, (g) — CO, (9) AG® =-394,4 kJ interc
c¢) 280, (g) + Oz (g) > 2 SOz (9) 1 . cas: e
Sol.: 1139 kJ; 173,4 kJ; ~140 kJ Hy (@ +50,(9 > HO()  AG?=-2372kJ moge
Sol.: -818 kJ Esto |
30. Enlareaccion: CgHqg (g) + Hs (9) — CgHyg (9), se '_.":‘
sabe que AS%=-130J - K1y AH?=-125,5 kJ. 32. Para la reaccion estandar: SiO, (s) + 2 C (s) + Cl, (g) — ;n;;a
) 0. nci
Calcula la variacién de energia libre estandar :S?E;'é‘ég);f g_? (9), se sabe que AH®=+32,9 kJy el forr
para dicha reaccion e indica si es espontanea. - = 8 y el s
Sol.: -86.8 kJ Calcula’ a partir de qué temperatura la reaccién es
espontanea.

Sol.: 145 K
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Generando frioy ca

lor a partir de reacciones quimicas

En toda reaccién quimica se libera o se absorbe energia en forma de calor.

Cuando esta energia se libera va a parar al entorno, provocando un aumento de temperatura del mismo. Si,
por el contrario, la reaccion absorbe energia, la tomara de su entorno y éste sufrird un descenso de tempe-
ratura. Asi pues, podemos decir que las reacciones quimicas generan calor o frio. Veamos algunos ejemplos.

Un calor cotidiano

Una reaccién quimica que diariamente se realiza
en el mundo millones de veces es la combustion
que se produce en el motor de los vehiculos.

Esta reaccion se manifiesta en la explosiéon en un
cilindro del motor y la liberaciéon de energia en
forma de calor. Este calor expande los gases de
combustion, desplaza el piston y pone en movi-
miento al vehiculo.

Lyl
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La energia de la reaccién quimica se ha converti-
do en calor que, a su vez, se ha transformado en
trabajo mecanico.

Bombas de frio/calor

La mayoria de los métodos de produccion de frio
estan basados en la extraccién de calor mediante
la absorcion del mismo por un fluido, el refrigeran-
te, que lo utiliza a su vez y de manera espontanea
para cambiar de estado de agregacion, como la
evaporacion, fusién, sublimacién, etc., cambios
que tienen lugar a bajas temperaturas.

También se puede refrigerar aprovechando el
intercambio energético de las reacciones quimi-
cas: es lo que se conoce como refrigeracion ter-
mogquimica.

Este sistema se basa en reacciones reversibles
entre un sélido y un gas. Uno de los pares de sus-
tancias que se utilizan en este tipo de sistemas es
el formado por el cloruro de manganeso, MnCl,,
y el amoniaco, NHg:

MnCl, + 6 NHs <5 [Mn(NHg)sCl,]

En este tipo de reacciones se basan algunos tipos
de bomba de calor.

il

Al ser un proceso reversible, en un sentido sera
endotérmico, produciendo frio, y en el otro sera
exotérmico, con produccion de calor.

Frio y calor instantaneos

A veces necesitamos hielo y no disponemos de
una nevera o congelador cercanos. Ciertos proce-
sos endotérmicos pueden ayudarnos a solucionar
el problema. Es el caso de las bolsas de frio ins-
tantdneo.

El producto consta de una bolsa que contiene otra
bolsa en su interior. La exterior contiene agua y la
interior, nitrato de amonio. Cuando se golpea el
paquete, se rompe la bolsa interior y el nitrato de
amonio se disuelve en el agua de la bolsa exterior
dando lugar a una reaccién endotérmica.
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La reacciéon absorbe el calor del entorno y baja
rapidamente la temperatura del paquete. Este tipo
de bolsas es muy utilizado en sustitucion del hielo
como primer auxilio en lesiones deportivas o para
enfriar bebidas.

De manera similar funcionan las bolsas de calor
instantaneo. En este caso la sustancia es cloruro
de calcio o sulfato de magnesio. Ademas de la
aplicacion terapéutica, también se emplea para
calentar botes de bebidas (café, chocolate, té,
sopas, etc. ) o latas de conservas.




La termodinamica es la ciencia que trata de los
cambios de energia que se producen en los procesos
fisicos y quimicos.

Un sistema termodinamico es una parte del univer-

SO que separamos arbitrariamente del resto median-

te limites definidos, reales o ficticios, para hacerla

objeto de alguna investigacion.

Dependiendo de su capacidad de intercambio con el

entorno, los sistemas se clasifican en abiertos (pue-

den intercambiar materia y energia), cerrados

(pueden intercambiar energia, pero no materia) o

aislados (no pueden intercambiar ni materia ni ener-

gia).

Las variables o propiedades termodinamicas de un

sistema son las magnitudes utilizadas para describirlo

sin ambigliedad. Pueden ser extensivas o intensivas.

— Extensivas: su valor depende de la cantidad de
materia que contiene el sistema.

— Intensivas: su valor no depende de la cantidad
de materia del sistema.

Las funciones de estado son las variables termodi-

namicas cuyo valor sélo depende del estado actual

del sistema y no del procedimiento por el que el sis-
tema llegé a dicho estado.

Un proceso termodinamico es una transformacion

en la que un sistema intercambia energia con su en-

torno, pasando desde un estado inicial de equilibrio

a otro estado final de equilibrio.

El equilibrio termodinamico de un sistema se

alcanza cuando éste no presenta tendencia alguna a

realizar cambios en sus propiedades.

Los procesos termodindmicos pueden ser reversi-

bles o irreversibles, segun la posibilidad de invertir

el sentido de la transformacién mediante cambios in-
finitesimales en los valores de las variables.

Primer principio de la termodinamica: la variacién

de energia interna, AU, de un sistema es igual a la

suma del calor, Q, intercambiado entre el sistema

y su entorno, y el trabajo, W, realizado por el sistema

0 sobre éste.

AU=Q+ W

Convenio de signos:

— El flujo de calor y el de trabajo desde el entorno
hacia el sistema se consideran positivos: Q> 0y
Ww> 0.

— El flujo de calor y el de trabajo desde el sistema
hacia el entorno se consideran negativos: Q < 0
y W<O0.

Procesos isotérmicos, AT = 0. El calor intercambia-

do entre el sistema y el entorno es igual al trabajo

desarrollado por él o sobre él. @ =-W

Procesos adiabaticos, Q = 0. La variacion de ener-

gia interna del sistema es igual al trabajo desarrolla-

do por él o sobre él. AU= W

Procesos isocoricos, AV = 0. El calor a volumen
constante, Q,, intercambiado por un sistema es igua
a la variacion de su energia interna, AU. AU= Q,
Procesos isobaricos, p = cte. El calor a presién
constante, Q,, intercambiado por un sistema es
igual a la variacién de su entalpia, AH.

Q,=(U+pV)-(Ug+pVo) =H- Hy=AH
El término U + pV recibe el nombre de entalpia, H.

La entalpia estandar de reaccion, AHY, es la varia-
cién de entalpia en una reaccién en que los reactivos
en estado estandar se transforman en productos en
estado estandar.

La entalpia estandar de formacion de una sustan-
cia, AH,?, es la variacion de entalpia correspondien-
te a la formacion de un mol de sustancia en su esta-
do estandar a partir de sus elementos en dicho esta-
do, a los que se les asigna la entalpia cero.

Ley de Hess: si una reaccion puede realizarse en
varias etapas, reales o tedricas, su variacion de ental-
pia es igual a la suma de las entalpias de reaccion de
estas reacciones intermedias.

Célculo de la entalpia estandar de reaccion a partir
de las entalpias estandar de formacién:

AH? =Yn-AH? -y m-AH?

reaccion f productos f reactivos
Calculo de la entalpia estandar de reaccion a partir
de las entalpias de enlace:

0 =
AHreaccio’n =Xm- AHenL rotos ~ 2n: AHenl. formados
La entropia, S, es una funcién de estado que mide e

grado de desorden molecular de los sistemas.

En términos generales, la entropia aumenta cuando e
sistema se desordenay disminuye cuando aumenta
el orden molecular.

Segundo principio de la termodinamica: la entro-
pia del universo aumenta en un proceso espontaneo
y se mantiene constante en un proceso que se
encuentra en equilibrio.

Entropia molar estandar, S° de una sustancia es la
entropia de un mol de ésta a la presiéon de 1 atmy a
la temperatura de 25 °C.

Entropia estandar de reaccion:

AS? =Y n-AS° Y m-AS°

reaccion productos reactivos
Tercer principio de la termodinamica: la entropia
de una sustancia cristalina pura, con ordenamiento
perfecto, es nula en el cero absoluto.
Energia libre, G.
AG=AH-T AS
— Si AG <0, el proceso es espontdneo.

— Si AG > 0, el proceso no es espontaneo. En con-
secuencia, el proceso inverso sera espontaneo.

— Si AG =0, se trata de un sistema en equilibrio.

RESOLL

Calcula

Para ello

a) H,SO.
b) 2H, (¢

C) H.SO.

La reaccicr

Resolvemc

i}

La entalpia

—

Calcula Iz en
tos C (grafiio

a) C (grafit

b) S(s)+ 0.

c) CS, () +

La reaccidn
ciones dadz

Llevamos z

C(gra

28

CO-TC

C(graf

La entalpia es:

33. Calcula la er:

Utiliza las s
Hs (g) + Br;

34. Calcula la e
3 F6203 (s)

FeO (s) + C
Fes0, (s) -
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