
El desprendimiento o ra absorción de energía en una reacción
química es tan importante como la transfoimación que experi_
menta la materia.

De hecho, en muchos casos er objetivo finar de ra reacción quími-
ca es el aprovechamiento de esta energía, que se manifiesta en
forma de calor, luz, electricidad.
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:aJETIVOS

¡* '-e de la unidad serás capaz de:

- lrnir y aplicar correctamente el pri-
-:r principio de la termodinámica a
-- Droceso químico y diferenciar
: :ñectamente un proceso exotérmico
:r :¡ro endotérmico.

' -,=rminar la entalpía de una reacción
- -lix a partir de entalpías estándar
-= brmación, de energías de enlace o
-*iante la aplicación de la ley de
-€§s.

' -:'rprender el significado de la fun-
-,:ñ de estado entropía y calcular
:-:fopías de reacción a partir de
=. entropías molares estándar.

' l¿cular la energía libre y utilizarla
:;--a predecir la espontaneidad de un
:.:ceso.

: iEPARACIÓU OT LA UNIDAD
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2.'l . lntercambios de calor
y trabajo

2.2. Trabajo de presión-vol umen

2.3. Aplicaciones del primer
principio

3. Reacciones químicas a volumen o presión constantes

4. Entalpía estándar de reacción
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6. Entalpía de enlace

7. Entropía
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y espontaneidad

:'rcuerda

inergía de un sistema es su capacidad para realizar
: ; jn tipo de trabajo.

, unidad en el Sl es el julio, J.

1J=1N.m=1kg.mz.5-z
inergía ¡nterna, 4 de un sistema es la energía total
:: las partículas que lo constituyen.

- trabajo, )tt/, es el producto escalar de la fuerza
:rnstante, F, por el desplazamiento, ¡i, de su punto
:e aplicación.

W: F Ar- = lFl . larl . cos «p

-a temperatura de un cuerpo es una medida de la
:nergía cinética media de sus partículas.

Calor o energía térmica es la energía transferida entre
ros cuerpos debido a una diferencia de temperatura.

-a unidad en el Sl es el julio, J.

Calor de fusión de una sustancia, L6 es el calor ne-
:esario para que la unidad de masa de ésta pase de
sólido a líquido a la temperatura de fusión. La unidad
en el Sl es J .kg-t.

Por ejemplo: tF (H2O) = 334 400 J kg-r

¡ Presión es la fuerza ejercida por unidad de superficie.

La unidad en el Sl es el pascal, Pa.

1Pa=1N.m-2
1 atm = 760 mm Hg = l,Olg ' '105 Pa

Actividades

. Transforma las siguientes unidades:

a) 573 K en grados celsius

b) -15 oC en kelvins

c/ 100000 Pa en atmósferas

d) 0,050 m3 en litros

o Escribe la ecuación de combustión del propano, CeHa,

sabiendo que el proceso necesita oxígeno y produce
dióxido de carbono y agua. Ajústala. Explica qué sig-
nifican los coeficientes que preceden a las fórmulas.

. Dada la reacción Nz (g) + 3 Hz (g) -+ 2 NH3 (g), indi-
ca qué enlaces concretos deben romperse y qué en-
laces deben formarse al tener lugar la reacción.

Fr= t



El intercambio de energía en for-
ma de calor tiene gran importanc¡a
en muchas reacciones químicas.

Así, la combustión del propano

CgHe (g) + 5 02 (g) -+

-+ 3 CO2 (g) + a H2O (l)

nos interesa habitualmente más por
el desprendimiento de calor que
por el consumo de oxígeno o la pro-
ducción de dióxido de carbono y
agua.

Por cada mol de propano que se
quema se obt¡enen 2220 kJ.

El cuerpo humano obtiene la ener-
gía de los alimentos que consume.
En la página www.uned.es/pea-
nutricion-y-dietetica-l/guia/guia
nutr/valor0.htm hallarás informa-
ción sobre el valor energético de los
al¡mentos y sus implicaciones para
la salud.

€

a#

1. Conceptos básicos de termodinámica
Hemos visto las transformaciones de materia que tienen lugar en las
reacciones químicas. De gran importancia es también el intercambio de
energía, especialmente en forma de calor, que sucede al mismo tiempc

Existen de dos clases de reacciones: endotérmicasy exotérmicas.

. Reacciones endotérmicas: sólo tienen lugar si se suministra a los
reactivos sufic¡ente cantidad de calor.

¡ Reacciones exotérm¡cas: desprenden calor a la vez que forma.
nuevas sustancias.

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

La termodinámica es la ciencia que trata de los cambios de
energía que se producen en los procesos físicos y químicos.

La termoquímica es la parte de la química que trata de los
cambios de calor que suceden en las reacciones químicas.

Para analizar los intercambios de energía es necesario conocer con-
ceptos básicos, tales como sistema, entorno, variable, función de esta-
do, proceso y equilibrio termodinámico.

Sistemo y entorno

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

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

Supongamos un recipiente que contiene una disoluc¡ón acuosa de clo-
ruro de sodio, NaCl.

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

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

Dependiendo de su capacidad de intercambio con
tema puede ser abierto, cerrado o aislado.
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Sistema abierto

Puede intercambiar materia y ener-
gíacon su entorno.

Por ejemplo, el
agua contenida
en un vaso.

Sistema cerrado

Puede intercambiar energía con su
entorno, pero no materia.

Por ejemplo, el
agua contenida
en un recipiente
cerrado.

Sistema aislado

No puede intercambiar ni materia ni
energía con el entorno.

Por ejemplo, el
agua contenida
en un recipiente
cerrado y térmi-
camente aislado.
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, ¡riables termodinámicas y funciones de estado

- ^ a vez determinado el sistema, es preciso conocer ciertas magnitudes
:-: reciben el nombre de variableso propiedades termodinámicas.

Variables extensivas

: - valor depende de la cantidad de
-:.teria que contiene el sistema.
::'ejemplo, la masa o el volumen.

I' Variables intensivas
;

Su valor no depende de la cantidad
de materia del sistema.

Por ejemplo, la temperatura, la den-
sidad o la presión.

Procesos reversibtes
e irreversibtes

Los procesos termodinámicos pue-
den ser reversibles o irreversi-
bles, según la posibilidad de inver-
tir el sentido de la transformación
mediante camb¡os 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 s¡stema no varían apre-
ciablemente respecto de la etapa
anterior ni de la siguiente.

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

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

En un proceso irreversible, por el
contrario, el sistema cambia de ma-
nera tan rápida que no tiene oportu-
nidad de restablecer el equilibrio
con su entorno. Un pequeño 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 añadir un granito de arena al
émbolo.

A
:f ) Las variables o propiedades termodinámicas de un sistema

X son las magnitudes utitizadas para describirlo sin ambigüedad.

-:-i variables termodinámicas pueden ser extensivas o intensivas.

t§

fL
É

:-nas variables termodinámicas reciben el nombre específico de
,':iones de estado.

^ 
Las funciones de estado son las var¡ables termodinámicas

\,/ cuyo valor sólo depende del estado actual del sistema y no del
procedimiento por el que el sistema llegó a dicho estado.

-: pres¡ón, el volumen y la temperatura son funciones de estado
- --que las variaciones que exper¡mentan sólo dependen del estado
- :ral y del estado final del sistema, sin importar el camino de la trans-
-'nación.

- 
r cambio, otras magn¡tudes, como el calor y el trabajo, no lo son por-

- -: su valor depende del mecanismo o del camino por el que el siste-
-, pasó de un estado inicial a otro final.

)- o cesos te rmodi ná mi cos

-^avez definidas las funciones de estado, hay que estudiar cuánto

='ian cuando el sistema realiza un proceso termodinámico.

L

Un proceso termodinámico es una transformación en la que un
sistema intercambia energía con su entorno, pasando desde
un estado inicial de equilibrio a otro estado Íinal de equilibrio.

í q u i li brio termodi námi co

: equilibrio termodinámico de un sistema se alcanza cuando éste
-: muestra tendencia alguna a realizar cambios en sus propiedades.
-:luye el equilibrio térmico y el equilibrio mecánico. Si se trata de un

= stema químico, también incluye el equilibrio dinámico.

Indica si la energía que se desprende en una reacción química se manifiesta siempre en forma de calor o puede

ser de otro tipo. Aporta ejemplos.

- Clasifica las siguientes variables según sean intensivas o extensivas: peso, temperatura, calor, punto de fusión,
densidad, volumen, presión y presión de vapor. Razona la respuesta en cada caso.

{CTIVIDADES

r



De acuerdo con el principio general
de conservación de la energía, si
una forma de energía se transfor-
ma, aparece otra de igual mag-
nitud, pero nunca puede crearse ni
destruirse parcial o totalmente.

Por consiguiente, la variación de
energía de un sistema debe ser igual
y de signo contrario a la variación de
energía de su entorno.

ENTORNO

Disminuc¡ón de energía

z. Primer pr¡nc¡pio de la termodinámica
El principio general de conservación de la energía, aplicado a los pro-
cesos termodinámicos, puede enunciarse del modo siguiente:

La energía no se crea ni se destruye, por lo qLte, en cualqu¡e'
proceso termodinámico, la cantidad total de energía del unive,-
so se mantiene constante.

Resulta de especial interés la aplicación de este principio a los proce-
sos que relacionan el trabajo y el calor que intercambia el sistema co'
su entorno y la energía totalque almacena el sistema, a la que denc-
minamos energía interna, U.

Para este tipo de procesos, el primer principio se enuncia así:

La variación de energía interna, LU, de un sistema es igual a

la suma del calor,Q, intercambiado entre el sistema y su entor-
no, y eltrabajo,W, realizado por el sistema o sobre éste.

L.U= Q+ W
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dondeLU=U-Uo

La energía interna es una función de estado, por lo que AU depende
únicamente de los estados inicial y final del s¡stema.

2.7. lntercombios de color y trobojo

Para determinar cuantitativamente la variación de energía interna de
un sistema, hemos de tener en cuenta el signo que, por convenio, se
asigna a cada variable.

o El flujo de calor y el de trabajo desde el entorno hacia elsistema se
consideran positivos: O>0 y W>O.

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

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
con energía interna, U6, a otro estado final con energía interna, U.

ENTORNO

E[ sistema absorbe calor y realiza trabajo

Según el convenio de signos: Q > 0 y W < O

-Si lOl,lwl - L,U= U - Uo= Q+ W>0

-Si lOl .lWl - L,U= U - Uo= Q+ W<o
El sistema gana energía interna si el calor absorbido es
mayor que el trabajo realizado.

El sistema cede calor y se realiza trabajo sobre él

Según el convenio de signos: Q< 0 y W> 0

- S¡ lOl >lwl - L^U= U- Uo= Q+ w<0

-Si lOl .lWl -A,U=U-Uo=Q+W>o
El sistema gana energía interna si el calor cedido es
menor que el trabajo que se realiza sobre é1.
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Calcula la variación de energía 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: Según el convenio de signos, tenemos O= 4000 Jy W= -5000 J

- Aplicamos el primer principio para determinar la variación de energía interna:

LU = Q+ W= +4000 J + (-5000 J) = -1 000 J

El sistema ha disminuido su energía interna en 1 000 J.
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zz. Trabojo de presión-volumen

: - a mayoría de los procesos, el único tipo de trabajo que llevan a
.:: los sistemas es el denominado trabajo de presión-volumen.

.:11os cómo establecer la relación entre el trabajo realizado, la pre-
- - ejercida y la variación de volumen experimentada.

" --sideremos un gas encerrado en un cilindro provisto de un émbolo
- :eso, de superficie S, que se desplaza sin rozamiento por efecto de

, :xpansión del gas contra la presión atmosférica.

- : desplazamiento del émbolo es A4 la variación de volumen será
Dor lo tanto:

AV = S.Ar -+ Ar = 
LV
s

-.'Jetza ejercida sobre el émbolo es igual y de sentido contrario a la
- :':ida por la presión atmosférica. Así:

F=p's
- :'abajo de expansión del gas a presión constante tiene s¡gno nega-
- ya que lo realiza el sistema, y puede calcularse así:

w=-F.L,r=-p É + Fpwl
-. expresión obtenida es válida también para calcular el trabajo de
::mpresión. En efecto, como se produce una disminución de volu-
-=^. entonces Ay< 0 y, en consecuencia:

AY<0 -+-pLV>O-sW>O
: :'abajo de compresión resulta positivo, ya que es el entorno el que
. :esarrolla contra el sistema.

m
Los sólidos y los líquidos no expe-
rimentan casi expansión. Por eso,
cuando se lleva a cabo una trans-
formación manteniendo el estado
de agregación, AVes prácticamente
nulo, por lo que el trabajo real¡zado
es despreciable.

1^,

,'n gas, que ocupa un volumen de 2,1 L, se expande a temperatura constante hasta ocupar un volumenY = 3,5 L.
)alcula el trabajo realizado por el gas cuando se expande contra una presión erterna de 1,2 atm.

-Datos: Vo=2,1L Y=3,5L P=1,2atm

- Expresamos los datos en unidades del Sl y calculamos el trabajo de expansión en julios:

vo=2,1\ ffi=2,1 10-3 ms; v =3,s\ l+=3,5.10-3 m3; p=1,2átpa 1'01-3jo:Pa 
=\210.105 Pa

W = -pLV = -1,216. 105 Pa .(3,5 . 10-3 ms - 2,1.10-s m3) = -170,24 J

11 trabajo de expansión es de -170,24 J.

Explica por qué la energía interna es una función 5.
de estado y por qué el calor y el trabajo no lo son.

6.
A presión atmosférica, cierto sistema aumenta su
volumen en 50 cm3. Calcula el trabajo de expansión
del sistema si la presión se mantiene constante.

Pon un ejemplo de sistema que transforma calor en
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 cesión de calor de 120 J, calcula la variación de
energía interna que tiene lugar en el proceso.

rySol.: -5,065 J Sol.: 340 J



2.3. Aplicociones del primer principio

Algunos procesos termodinámicos tienen especial interés debido a las
condiciones en que ocurren. Son los procesos denominamos isotérmi-
cos, adiabáticos, isocóricos e isobáricos.

La aplicación del primer principio a estos procesos conduce a impor-
tantes conclusiones prácticas.

Procesos
isotérmicos LU-Q+W+ 0=O+ W=Q=-W o>o

Et cator intercambiado entre et s¡stema y et entorno es ffit»ffi,igual al trabajo desarrollado por él o sobre é1.

I"fI

Tienen lugar sin variación de la temperatura del sistema. Como consecuencia, la energía interna
del sistema no varía.

^f=0+AU=0 or=o
Así, según el primer principio:

w<0

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

O=0
De la expresión del primer principio, se deduce que:

LU=Q+W=AU=0+W+A,U=W

La variación de energía interna del sistema es igual al
trabajo desarrollado por él o sobre é1.

w<0

Suceden a volumen constante. En consecuencia, el trabajo de presión-volumen desarrollado es nulo

AV=0+W=_pLV=O
El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a
volumen constante y se representa por O* Por tanto, según el
primer principio, tenemos:

LU=Q+W=LU=Q,+0=AU=Q,

El calor a volumen constante, Q, intercambiado por un
sistema es igual a la variación de su energía interna, LU.

^u<0

Q=0

^u>0

Q>0I-II
W=0

Procesos
adiabáticos

Procesos
rsoconcos

Procesos
isobáricos

Son los que tienen lugar a presión constante. El trabajo de presión-volumen del sistema es:
y¡¡=_pLV

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

LU = Q + W + LU = Qp- pLV + Qp= LU + pLV

Si tenemos en cuenta Que AU = U - Uo y LV = V - Vo, la expresión anterior puede expresarse así:

Qo= Q - Uo) + p (V - Vd = U - Uo + pV - pV, = (U + pV) - (U¡ + pV6)

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

H=U+pV
En consecuencia: O, = (U + pV)- (Uo + pVd = H - Ho= LH

El calor a presión constante, Q, intercambiado por un sistema es igual a la variación de
su entalpía, LH.
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' : :ción entre Qvy Qp

: :'ccesos que transcuften a volumen constante son frecuentes en
:a cotidiana. Por ejemplo: la preparación de comidas en la olla a

.. :n. la esterilización de utensilios en el autoclave, la fermentación
- :a lugar al cava, etc.

- = muchos procesos transcurren a presión constante: la fotosínte-
: oxidación de los metales, la combustión de una vela, etc.

. - -l el proceso se lleve a cabo a volumen constante, Qy, o a presión
-.:ante, Qr, el calor transferido entre el sistema y el entorno toma

, -':s diferentes. Si partimos de la aplicación del primer principio a
-::s tipos de procesos, podemos determinar la relación que existe

' -"': estas dos magnitudes.

:- los procesos a volumen constante se establece la igualdad:

LU=Qv

:- los procesos a presión constante se introduce la magnitud
::nominada entalpía del modo siguiente:

AH=Qp=A,U+pLV

: :r esta igualdad sustituimos A,U por su valor, se tiene:

Qp= Qv+ P LV

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

En ella se coloca la muestra y se
llena de oxígeno; iniciada la com-
bustión eléctricamente, el calor pro-
ducido se mide por el incremento
de la temperatura del agua que
rodea la bomba.

-::=::

q'

¡resenta
santes:

se así:

valor se

)etermina la variación de entalpía de un sistema que
:q cierto proceso disminuyó en 100 kJ su energía
lterna y desarrolló un trabajo de expansión de 10 kJ

a presión constante.

- Datos: AU = -100 kJ

W=-p AY=-10 kJ

- Para determinar AH del sistema, sustituimos los
datos del problema en la expresión LH = LU + p LV

LH= A,U + p LV= -100 kJ + 10 kJ = -90 kJ

El sistema disminuye su entalpía en 90 kJ.

lndica a qué tipo de procesos corresponden las
condiciones siguientes:

a) El calor transferido a un sistema es igual al cam-
bio de su energía interna.

b) Lavariación de energía interna es igual al traba-
jo intercambiado.

c) El calor y el trabajo intercambiados son cant¡da-
des de igual valor absoluto.

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

- Datos: AU= -100 kJ W = -10 kJ AH= -90 kJ

- El calor cedido a presión constante es igual a la
variación de entalpía:

Qo= ¡¡1= -90 kJ

- El calor que cedería a volumen constante es igual
a la variación de energía interna:

Qv= LU = -100 kJ

Q, vale -90 kJ y Qyvale -100 kJ.

Justifica razonadamente por qué la entalpía puede
medirse en unidades de energía (ulios).

En los procesos termodinámicos que se llevan a
cabo con líquidos y sólidos puede decirse que AU
y AH son prácticamente iguales. Explica por qué.

En un proceso adiabático, un sistema desarrolla un
trabajo de 150 J. Calcula la variación que experi-
menta su energía Interna.

Sol.: -150 J
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Calor de reacción es la cantidad
de calor absorbido o cedido duran-
te la reacción, referido a una c¡erta
cantidad de reactivo o de producto.

Reacciones a volumen constante

Se llevan a cabo en recipientes rígidos y cerrados, de
modo que no hay variación del volumen del recipiente
durante el proceso.

Se trata de procesos isocóricos, por lo que el calor inter-
cambiado se denomina calor de reacción a volumen
constante, Qy. En consecuencia, debe cumplirse:

El calor de reacción a volumen constante, Oy, es igual
a la variación de la energía ¡nterna del sistema, AU.

- En las reacciones exotérmicas, como Qy < 0, hay
disminución de la energía interna: 

^U 
< 0

- En las reacciones endotérmicag en las que Qy> 0,
hay un aumento de la energía interna: AU > 0

3. Reacciones químicas a volumen
o pres¡ón constantes

En el laborator¡o, las reacciones químicas pueden llevarse a cabc
siguiendo dos técnicas diferentes: a volumen constante o a presión cons-
fanfe. Esta última es la forma habitual de proceder, ya que así es cómc
se produce la mayor parte de los procesos físicos y químicos naturales

Reacciones a preslón constante

Tienen lugar en recipientes abiertos al entorno, de modo
que la presión atmosférica se mantiene constante sobre
el sistema.

Se trata de procesos isobáricos, por lo que el calor inter-
cambiado en ellas se denomina calor de reacción a pre-
sión constante, Qo. En consecuencia, debe cumplirse la
ioualdad:

l^H=O, I

El calor de reacción a presión constante, Q, es igual
a la variación de la entalpía del sistema, AH.

- En las reacciones exotérmicas se produce una dis-
minución de la entalpía: AH< 0

- En las reacciones endotérmicas, por el contrario,
hay un aumento de la entalpÍa: AH > 0
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Cierta reacción química tiene lugar mediante absorción de 4,05 kJ a la presión constante de 1 atm y con despren-
dimiento de gases que producen un aumento de volumen de 3 L. Determina el cambio de entalpía durante la reac-
ción, el trabajo de expansión desarrollado y la variación de la energía interna.

-Datos: Qp=+40SOJ p=1atm 
^Y=3L

- Expresamos los datos en unidades del Sl:
- Para determinar el trabajo de expansión, sustitui-

mos los datos en la expresión W = -p LV:

W=-p Ay=-1,013.10s Pa.3.'10-3 m3=-303,9 J

- Por ser un proceso isobárico, LH = LU + p LV.

En consecuencia: AU= LH - p LV= L,H + W

A,U = A,H + W = 4O5O J - 303,9 J = +3746,1 J

La entalpía aumenta en 4050 J, se desarrolla un tra-
bajo de expansión de 303,9 J y la energía interna
aumenta en 3746,1 J.

p = 'l atm = 1,013 . 105 Pa

v=3\ J{:=3.10-sm3
10" \

La variación de entalpía es igual al calor intercam-
biado a presión constante:

LH = Qp + L'H = +4050 J

El valor de la constante universal
de los gases, B, es:

R=8,31 J.K-1 .mol-1 =

=0,082atm.L.K1'mol-1

La relación entre Qy! Qrtiene especial interés cuando se apl¡ca a prc-

cesos en los que intervienen gases ideales. En este caso, el trabaj:
pres¡ón-volumen sólo se tiene en cuenta si hay variación en el núme-
ro de moles, ya que, según la ecuación de estado de los gases ¡dea-

les, si f es constante:

p LV= A,n RT
Entonces, la relación entre Q, y Qy, en el caso de un gas ideal, vien:
dada por la expresión:

Qp= Qy+ P LV= Qy+ L'n RT
Lógicamente, s¡ no hay variación en el número de moles: 

^n 
= 0, y e-

consecuencia, Qo= qr.

5. Trn¡aoor ¡iÁrllrcl euímrca
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Se quema una muestra de etanol, C2H,OH, de 1,0 g en una bomba calo-
'nétrica a volumen constante según la ecuación:

C2H5OH (t) + 3 02 @) -+ 2 COz @) + 3 H2O (l)

-a bomba contiene 3,0 kg de agua y la temperatura de ésta se eleva desde
21.3 oC a 26,2 oC. Calcula, en kJ . motl , la variación de la energía inter-
'a que tuvo lugar en la combustión y el calor de combustión del etanol a
:'esión constante y a 25 oC. (Datos complementarios: capacidad calorífi-
:a específica del agua: 4 180 J . kg-t . o¡r ' equivalente en agua del calo-
'netro:0,647 kg)

- Datos: munru = 3,0 kg /r"¡"no¡ = 1,0 §
Lt = 26,2 oC - 24,3 oC = 1 ,9 oC

- En primer lugar, calculamos el calor necesario para elevar 1,9 oC la
temperatura del agua y del calorímetro:

o= cmAr=4180 J }g'ft§{@,o + o,6all{ 1,e \= 28e64,5 J

La cantidad obtenida (28,96 kJ) corresponde al calor desprendido en
la combustión de 1,0 g de etanol. A partir de ella, determ¡namos el
calor molar de combustión a volumen constante, Qy;

M(C2H.OH) =2.12,019+6.1,008 g+ 1.16,00 g = 46,07 g

k.r 46.07 d
Qv = -28,96 "; -:'-' ,i, = -1334,19 kJ ' mol-1

É lmol

Como se trata de un proceso a volumen conslante, LU = Qv.

- Para determinar el calor de combustión a presión constante, hemos de
calcular el trabajo presión-volumen que se ejerce sobre el s¡stema.

Como la variación en el número de moles es negativa (An = -1 mol, ya
que se forman 2 moles de CO2 y se consumen 3 de O2), se producirá
una compresión y el trabajo resultará positivo:

W = -pLV = -L,nRT =
( . .t \

= -l-l pd .a,u 
==:---=.298 K l= 2a76,38 J = 2,4BkJt K.mót )

A partir de este valor y del de Qy, obtenido anteriormente, podemos
calcular Qr;

Qo= Qy+ p LV = Qv- W = -1 334,19 kJ - 2,48 kJ = -1 336,67 kJ

La variación de energía interna en la combustión es de -1 334,19 kJ . mol-1
y el calor de combustión a presión constante vale -1 336,67 kJ . mol-l, lo
que supone una disminución de entalp ía L.H = -1 336,67 kJ . mol-1 .

La capacidad calorífica, C de un
cuerpo es la cantidad de calor que
debe absorber para aumentar su
temperatura un kelvin (ó 1 oC).

La capacidad calorífica específi-
ca o calor específico, c, de una
sustanc¡a es la cantidad de calor
que debe recibir la unidad de masa
de dicha sustancia para aumentar
su temperatura un kelvin (ó 1 oC).

En el Sl la unidad de capacidad ca-
lorífica es J K-l y la de capacidad
calorífica específica, J . kg-t . ¡1-r.

La expresión matemática que las
relaciona es:

C=cm
siendo m la masa del cuerpo.

El calor absorbido, Q, por una
suslancia para aumentar su tempe-
ratura desde 6 hasta f se calcula
mediante la expresión:

m = masa

c = capacidad calo-
rífica específica

At =f-to
Su unidad en el Sl es J.

La capacidad calorífica molar de
una sustancia es la cantidad
de calor que debe recibir un mol de
dicha sustancia para aumentar su
temperatura un kelvin (ó 1 oC).

Su unidad en el Sl es J . mol 1 . K-1.

El equivalente en agua o valor en
agua de un calorímetro es la masa
de agua que absorbe la misma can-
tidad de calor que el calorímetro por
el mismo aumento de temperatura.

O="-^, 
{

' 1. Razona si la entalpía es una propiedad extensiva o
intensiva.

'2. Se queman en una bomba calorimétrica 1,44 g de
naftaleno, ClsHs, a volumen constante, de modo t4'
que la temperatura de los 2 000 g de agua del calo-
rímetro aumenta desde 20,2 oC a 25,8 oC.

Calcula el calor de combustión del naftaleno a volu-
men constante, en kJ . mol-l . (Equivalente en agua
del calorímetro:430 g)

lndica qué relación existe entre Qv y Qp para la
reacción de combustión de la glucosa:

C6H12O6 (s) + 6 O2 (g) -+ 6 COz (g) + 6 H2O (l)

Un mol de nitrógeno reacciona a volumen constan-
le y a 25 oC con el hidrógeno según la reacción:

Nz (g)+ 3 Hz (S) -+ 2 NH3 (g)

El calor producido es de 41 kJ. Calcula el valor del
calor de combustión molar si esta reacción sucede
a la misma temperatura y a la presión constante
de 1 atm.

Sol.: -45,95 kJ . mol-1

13.

leal, viene

1=0,yer
Sol.: -5,06 103 kJ . mol-1
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El estado estándar de una sustan-
cia es su forma pura más estable a
la presión de 1 atm. Suele conside-
rarse 25 oC como temperatura es-
tándar, pero no es estr¡ctamente
necesario.

lndicamos a continuación el estado
estándar de algunos elementos ha-
bituales en los procesos químicos.

4. Entalpía estándar de reacc¡ón

El cambio de entalpía que se produce en una reacción química a pre-
sión constante puede determinarse experimentalmente midiendo el
calor transferido durante ésta, ya Que AH= Qr.

Se ha comprobado que esta cantidad de calor depende del estado físi-
co de los reactivos y de los productos. Por eso, se ve necesario esta-
blecer por convenio un estado físico estándar para las sustancias, de
modo que para cada reacción resulte un valor constante de AH, al que
denominaremos entalpia estándar de reacción, LH?.

La entalpía estándar de reacción, AHo, es la variación de en-
talpía en una reacción en que los reactivos en estado estándar
se transforman en productos en estado estándar.

Las ecuaciones termoquímicas reflejan el estado físico de las sus-
tanc¡as y la entalpía de reacción Por ejemplo:

2 Hz (g) + Oz (g) -+ 2 H2O (l) LHo - -571,6 kJ

Estos cambios de entalpía corresponden a las ecuaciones tal comc
están formuladas. Como la entalpía es una propiedad extensiva, s

multiplicamos todos los términos de la ecuación por un mismo factor
AHo también queda multiplicada por é1. Así, tendremos:

íntolpic

'a=^- --:

j=-; -^-:

' - =' --

-= ,= 
=_

trEE[
=l

j=.2 --.:-:

-
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Oxígeno:

Carbono:

Hidrógeno:

Bromo:

H¡erro:

Azufre:

Fósforo:

oz (s)

C (grafito)

Hz (s)

B12 (l)

Fe (s)

S (rómbico)

P (blanco)

Mercurio: HS (l)

En el cálculo de entalpías de reac-
ción es habitual referirse a con-
diciones estándar para expresar
que tanto los reactivos como los
productos se encuentran en estado
estándar.

ENTALPÍAS ESTANDAR

DE FORMACIÓI{

H, (g) + * o, ,n, -+ Hro (t)

Sustancia

Hzo (g)

HrO (t)

co (s)

coz (s)

czH+ (g)

CzHo (g)

soz (s)

Sos (g)

NHs (g)

No (s)

Noz (g)

Nzo¿ (g)

CaO (s)

CaCO3 (s)

^H? 
(kl .mol 1)

-241,8

-285,8

-1 10,5

-393,5

+52,3

-84,7

-296,1

-395,2

-46,3

+90,4

+33,85

+9,66

-635,6

-1206,9

LHo - -285,8 kJ

Por otra parte, si se invierten los dos miembros de una ecuaclón ter-
moquímica, la variación de entalpía, AHo, mantiene su valor absolutc
pero cambia de signo. En el caso de la reacción que nos ocupa:

2 H2O (l) -+ 2 Hz (g) + Oz (g) AHo = +571,6 kJ

La síntesis de un mol de agua líquida desprende una cantidad de ener-
gía igual a la necesaria para descomponerlo.

Entalpía estándor de formoción

La variación de entalpía que se produce durante las reacciones expre-
sa la diferencia entre las entalpías de los productos y las entalpías de
los reactivos. Es decir:

AHreacción = Hproductos - Hrea"tiro"

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

formación, AHI (tabla 1).

La entalpía estándar de formación de una sustancia, AH!, e-.

la variación de entalpía correspondiente a la formación de ur
mol de sustancia en su estado estándar a partir de sus elemen-
tos en dicho estado, a los que se /es asigna la entalpía cero.

La entalpía estándar de formación se mide en kJ ' mol-1

Así, por ejemplo:

r
Tabla 1

5. T¡¡

2 C (s) + 2H, (g) -+ CrHo (g) LH? = 52,3 kJ .mol 1

o



!-tolpía estándar de combustión

-== reacciones de combustión constituyen un importante grupo de
.=:ciones químicas, muchas de las cuales son de gran interés econó-
- :: y social.

:. -a poder comparar la eficacia de los distintos combustibles, es nece-
.'c establecer unas condiciones de referencia. Así, la valoración

- -:rgética se refiere siempre a la combustión de un molde sustancia en
- :stado estándar.

-. ,,ariación de entalpía en estas condiciones recibe, por convenio, el
' , ¡bre de entalpía estándar de combustión (tabla 2).

La entalpía estándar de combustión, o abreviadamente, el
calor de combustión de una sustancia, es la variación de en-
talpía que se produce cuando se quema un mol de la sustancia
en su estado estándar para obtener los productos correspon-
dientes en dicho estado.

--:as las entalpías de combustión son negativas, como puede obser-
:'se en la tabla al margen, ya que toda combustión es exotérmica.

)alcula cuántos gramos de propano deben quemarse para producir 700 kJ
:egún la reacción:

CsHa @) + 5 02 @)-+ s COz @) + 4 H2O (l)

ANo = -2220 kJ motl

Datos: Energía obtenida: 700 kJ

LHo = -2220 kJ . mol-1

Determinamos la masa molar del CsHa y calculamos la masa necesa-
ria aplicando los factores de conversión oportunos:

M(CaHB)= 3'12,01g'mol-1+ 8 1,008 g'mol-1 = 44,094 g mol-1

Masa de CrH, necesaria =

I Tabla 2

En la página www.renovables.ser-
forem.com/contenido/biomasa.a
sp se muestra el aprovechamiento
energético de la biomasa, gracias a
los procesos exotérmicos de com-
bustión que transforman su energía
química en energía térmica.

17. Considerando la gasolina como octano puro,
CsH16, calcula el calor producido cuando se quema
totalmente 1 L de gasolina en condiciones están-
dar. (Densidad de la gasolina: 800 kg . m 3; calor de
cornbustión del octano: -5471 kJ. mol-1)

Sol.: 3,8 104 kJ

18. Formula la reacción de combustión del metano y cal-
cula cuántos kilogramos de este gas deben quemar-
se en condiciones estándar para producir 2,7 . 106

kJ de calor si se sabe que sólo se aprovecha el
75"A del calor obtenido en la combustión.
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Sustancia

Monóxido
de carbono, CO (S)

Etanol, C2H5OH (l)

Metano, CH+ (S)

Carbono, C (grafito)

Acetileno, CzHz (g)

Sacarosa
C12H22O11 (s)

Propano, CsHe (g)

AH9,

(kJ-mot-')

-283

-1 368

-890

-394

-1 300

5 645

-2220

c

I ñorc*H"
2220 KJ I mil-q{q

f,ara obtener 700 kJ es necesario quemar 13,90 g de propano

Formula la ecuación de combustión del butano,
C¿Hlo, y calcula cuántos gramos de esta sustan-
cia hay que quemar para producir 350 kJ, sabien-
do que su entalpía estándar de combustión es
LHo = -2877 kJ . mol-1.

Sol.: 7,07 g

Calcula cuánto calor se producirá en condiciones es-
tándar cuando reaccionen totalmente 25 kg de CaO
en la reacción denominada apagado de la cal viva:

CaO (s)+ H2O (l) -+ Ca (OH)2 (s)

^H0 
= -65,21 kJ

Sol.: 2,91 . 104 kJ Sol.: 64,89 kg

ICTIVIDADES
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5. Ley de Hess

El carácter de función de estado de la entalpía llevó al químico suizc
G. H. Hess (1802-1850) a enunciar lo que actualmente se conoce
como ley de Hess:

Si una reacción puede producirse en varias etapas, reales o teó-
ricas, su variación de entalpía es igual a la suma de las ental-
pías de reacción de estas reacciones intermedias.

Así, si una reacción a puede considerarse como suma de otras reac-
ciones b, c, d, etc., se cumplirá:

LHa= L'H6+ L'H"+ L'Ha+ "'
En la práctica, antes de llevar a cabo esta suma de reacciones para ob-
tener la expresión de la reacción directa, a menudo es necesario intro-
ducir coeficientes apropiados o invertir el sentido de alguna reacción.

La reacción de síntesis del acetileno, C2H2, es: 2 C (grafito) + Hz @) - CzHz @). Calcula su variación de entalpía
a partir de las siguientes ecuaciones:

a) c (grafito) * oz @) - coz @) LH| = -393'5 kJ

b) Hztol.f,oz@)- H20(t)
^Hl 

= -285,5 kJ

c) 2C2H2@)+ 5Oz@)- 4CO2@)+ 2H2O(t) LHZ: -2598,8 kJ

- Necesitamos obtener una ecuación que contenga sólo C y H2 en el primer miembro y C2H2 en el segundo, por lo

que es preciso eliminar 02, COzy H2O. Dicha ecuación puede obtenerse a partir del algoritmo: 2. a + b - ) "2
Llevamos a cabo las operaciones indicadas y sumamos las ecuaciones intermedias y sus entalpías:

2C(srafito) * 29ñ - 2997(f

1-

frrili¡rtn
:-a rea@,'a'-
co y suceÉ
'eacción ¿:,

- Datos

- Aplicar:
H. (s)

29ffi + HrbQ + CrHr(g)+! 91trl

AHo=2(-393,5kJ) =-787,}kJ

LHo = -285,8kJ

^Ho: -1(-zsge,er,¡) = 1299,4kJ2'

. *W + H,b(tl

2C(grafito) + Hz(g) CrHr(g)

La variación de entalpía de la reacción es de +226,6 kJ.

AHo : +226,6kJ

LH9- = +33,85 kJ

LH9- = +9,66 kJ

La entalpia 
=

ACT¡VIDAT

'9. Calcula la i
de síntes¿s
a partir de :
fre, S (s¡. a

C (grafitor.

S(s)+O.

cs2 (t) - 3

Cálculo de la entolpío estándar de reacción
a partir de las entolpíos estándar de formación

El conocimiento del valor de las entalpías estándar de formación, LH9- ,

de las sustancias que intervienen en una reacc¡ón química permite cal-
cular la entalpía estándar de la citada reacción, 

^H0.
Para comprobarlo, veamos un caso concreto: la descompo-
sición del NzO+ (g) en NO2 (g).

NzO+ (g) - Z NOz (9)

Las ecuaciones termoquímicas correspondientes a la for-
mación de las dos sustancias que intervienen son, respecti-
vamente, las siguientes:

'1

á 
N, (g) + Oz (g) - NOz (9)

N, (g) * 2 O, (g) - NzO¿ (g)

N2 (g) + 2 02 (g)

Desarrollo de la reacción

5. T¡nmoonrÁmrcr euímrca



I

rHi
ite ca-

pmpo

la for-

)spectr-

-rltiplicamos por 2 la primera ecuación, invertimos el sentido de la
. : -nda y sumamos las ecuaciones que resultan, obtendremos la que
. -':sponde al proceso de descomposición del N2Oa (g).

\, (g) + 2Or(g) -+ 2 NO, (g) A,Ho=2.33,85kJ
\rOo (g) -+ N, (g) + 20, (g) L,Ho = -9,66 kJ

Nroo (g) r 2 NO, (g) A,Ho = +58,04 kJ

--¡o se ve, el valorde la entalpía de reacción depende de los valo-
.= Ce las entalpías de formación según la expresión siguiente:

aHflr".i¿n = 2 . a,Hl 
oroductos - aHrOr"""r¡uo"

.=-eralizando esta conclusión para cualquier otra reacción química,
: -:emos decir:

aH$"""¡¿n = In-^Hf proar"to" - Im-aHror"""t¡ro"
- - ^de m y n representan los coeficientes de reactivos y productos.

La entalpía estándar de una reacción, AHo, es igual a la suma
de las entalpías molares estándar de formación de los productos
menos la suma de las entalpías molares estándar de formación
de los reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los coefi-
cientes estequiométricos que figuren en la ecuación ajustada.

L Calcula la entalpía estándar de la reacción
de síntesis del disulfuro de carbono, CS2 (l),

a partir de sus elementos, C (grafito), y azu-
fre, S (s), a partir de estos datos:

C (grafito)+ Oz (g) + CO2 (g)

AHo = -393,5 kJ

S (s) + Oz (g) --> SOz (s)

AHo = -296,1 kJ

CS2 (l)+ 3 02 (g) -+ CO2 (g) + 2 SOz (g)

La variación de entalpía para que
un sistema evolucione desde un es-
tado inicial a un estado final es ln-
dependiente de la trayectoria se-
guida.

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

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

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

20. Formula la reacción de descomposición del CaCO3 (s) y cal-
cula la entalpía estándar a partir de los datos de las entalpí-
as de formación.

Sol.:+177,8 kJ

21. Formula la reacción de síntesis de un mol de metanol,
CH3OH (l), y calcula la entalpía de la reacción a partir de las
siguientes ecuaciones termoqu ímicas:

cH3oH 1r¡ + f o, (s) + Co, (g) + 2 Hro (t)

L,Ho = -726,4 kJ

C (grafito) + Oz (g) -+ CO, (g) aHo = -393,5 kJ

Hz (g)+ Oz (g) - H2O (l) AHo = -285,8 kJ

-a reacción de oxidación catalítica del amoníaco es el punto de partida para la obtención industrial del ácido nítri-
:oysucedesegúnlaecuación:aNfu@)+502@))OH2O(l)+4NO(g).Calculalaentalpíaestándardeesta
'eacción utilizando los datos de la tabla de entalpías estándar de formación.

- Datos: AHro tNH3 (g)l = -a6,3 kJ .mol-1 LH9- lO2(S)l = o AH,o tH2O (l)l = -285,8 kJ .mol-1

^HP 
tNO (9)l = +eo,+ kJ'mol-1

- Aplicamos la expresión AHfl"""¡¿n =Ln. AHPproouctos -Lm.AHro,"u"t¡ro" =

= 6 
^Hl 

tHro(r)l + a Ml tNo(s)l - 4 
^H? 

INH3 (s)l - s 
^H? 

toz (s)l =

=a pd(-zas,8-!+'l +a pd eo,4 kJ, 
-+ ntt(-qa,3-!+'']-o=-1168kJl. FOI ) F6t l. p6t )

-a entalpía estándar de la reacción es AHo = -1 168 kJ.

KJ

rJ

LH1 = -1 072 kJ

Sol.: 86,3 kJ Sol.: -238,7 kJ

EIEH



M 6.Entalpíadeenlace
La entalpía de enlace de una molé-
cula diatómica, también llamada
enenergía de enclace, es la variación
de entalpía que se produce cuando
se disocia un mol de moléculas en
estado gaseoso en átomos en este
mismo estado. Se mide en kJ . mol-1.

Ejemplo:Cl2 (g) -+ 2 Cl (g)

LH = 242,7 kJ . mol-1

La energía de los enlaces presen-
tes en moléculas poliatómicas es
un valor promedio obtenido a partir
de diversas moléculas diferentes.

Enlace

H-H
o:o
ct-ct
H-Ct
o-H
c-c
C-C

Es evidente que una reacción será energéticamente más favorab:
cuanto menor sea la suma de la entalpía de los enlaces rotos y mayc'
la suma de la entalpía de los enlaces formados.

Los valores obtenidos para la entalpía de reacción a partir de las enta-
pías de enlace son sólo valores aproximados, ya que las entalpías c:
enlace son valores promedio de enlaces de diferentes moléculas.

Calcula la entalpía estándar de la reacción de combustión del gas hidrógeno, según la ecuación siguiente, a par-
tir de los datos que aparecen en la tabla de entalpías de enlace: 2 Hz @) + Oz @) -+ 2 H2O (g)

- Datos: AHH-¡| = 436,4 kJ . mol-1 AHo=o = 498,7 kJ . mol-1 AHo-n = 460 kJ . mol-1

- Aplicamos la expresión: AH%"..ion =2 m. AH".,oto" - E D.AH".¡o.r"¿o"

AH?""".¡on =2. LHn-n+ AHe=6 - 4 . LH¡-H=
=2. 436,4kJ . mol-1 + 498,7 kJ . mol-1 - 4. 460kJ . mol-1 = -468,5 kJ . mol-1

La entalpía estándar para esta reacción es AHo = {68,5 kJ . mo!-1.

22. Ulilizando los valores de las entalpías de enlace que aparecen en la tabla, determina con carácter aproximado la

entalpía estándar de cada una de las reacciones siguientes:

a) Br2 @) + 3 F2 (g) -+ 2 BrF3 (g)

b/ Hidrogenación del eteno con formación de etano: CH2:CH2 (g)+ Hz (g) -+ CH3-CH. (g)

c) Combustión de etanol:C2H5OH (S)+ 3 Oz (g) -+ 2 CO2 (g)+ 3 H2O (g)

Sol.: -537,7 kJ, -1 18,6 kJ, -1 01 5,9 k-

Los cálculos que se llevan a cabo con entalpías estándar de reaccrc-
nos revelan que los valores de estas entalpías son sumamente vart¿-
dos. Así, las reacciones exotérmicas tienen una AHo negativa, mie'.
tras que las endotérmicas la tienen positiva. Tanto en un caso cor:
en otro, el valor absoluto de AHen unas reacciones es muy grandey e'
otras, muy pequeño.

La causa radica en la mayor o menor estabilidad de las moléculas c:
los reactivos y de los productos y, por tanto, en la energía de los enle-
ces que se rompen y se forman durante la reacción.

Cálculo de la entolpÍo estándor de reocción
o portir de los entalpíos de enloce

Teniendo en cuenta que la ruptura de enlaces supone un consurr:
de energía y la formación de enlaces comporta un desprendimiento c:
energía, podemos deducir que la var¡ac¡ón de entalpía en una reaccic-
depende de la energía consumida por un lado y la desprendida por otr:

Estas energías consumidas y desprendidas se expresan median::
entalpías de enlaces, por lo que:

AH$eacc¡on =2 m.AH"nlaces rotos - E n.AH"n¡"cesformados

La entalpía estándar en una reacción química es ¡gual a t.
diferencia entre la suma de las entalpías de los enlaces que
se rompen en los reactivos y la suma de las entalpías de los
enlaces que se forman en los productos.
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'. EntropÍa

:- os procesos en los que se producen cambios de estado ocurren
-:cñantes cambios en el interior de las sustancias. Para medir el
- 
-:sn o el desorden interior de una sustancia se introduce una nueva
--:ión de estado: la entropía.

5 La entropía,S, es una Íunción de estado que mide el grado de
a desorden molecular de los sistemas.I

- -ando una sustancia en estado sólido funde, pierde su ordenación
,='acterística donde cada partícula ocupa su posición determinada y
-:sa al estado líquido, más desordenado.Si posteriormente hierve

:asa a gas, aumenta, en mayor medida, el desorden.

l=:imos entonces que los cambios de estado, desde sólido a gas,
:':vocan un aumento de la entropía del sistema.

-- términos generales, la entropía aumenta cuando el sistema se de-
::'dena y disminuye cuando aumenta el orden molecular. Veamos
--cs ejemplos:

- La reacción de un líquido y un gas para producir un sólido:la entro-
pía del sistema disminuye ya que aumenta su orden molecular.

PCl3 (l)+ Cl2 (g) -+ PCl5 (s)

- Por el contrario, en la siguiente reacción de combustión un sólido
se transforma en gas, hay un aumento del desorden y, por tanto, de
la entropía del sistema.

C6H12O6 (s) + 6 Oz (g) -+ 6 CO2 (g) + 6 HzO (g)

/orioción de la entropío en los procesos químicos

I un sistema evoluciona reversiblemente desde un estado inicial con

=^tropía Ss, á uñ estado final con entropía S, intercambiando cierta can-
Jad de calor Q con su entorno a temperatura constante, se puede cal-

:.llar la variación de entropía, A§ del proceso mediante la expresión:

^S=S-S^=O'"'"T
Q rev = calor intercambiado reversiblemente
f = temperatura absoluta

ista magnitud se mide en J . K-1.

in los procesos irreversibles, en cambio, se cumple que AS ,9f'

- Sólido_

l*¿i¿¡a-.w-.w-'w-.w\J&
Líquido

_=_¡_¡__l
t .i ?.tJ:ii:I'J

I La ordenación de las pañículas en un sóli-

do es mayor que en un líquido y ésta, a su

vez, mayor que en un gas.

. 
EntropÍa

y reacciones reversibles

La entropía es una función de es-
tado y, por lo tanto, no depende del
camino segu¡do sino de los estados
inicial y final del s¡stema. Es decir;

(S- So)r"u","¡¡1" = (S- So)¡nevers¡¡le

La diferencia entre un proceso rever-
sible y otro irreversible radica en que
el valor del calor intercambiado a
una temperatura dada en el proce-
so ¡rreversible es menor que en el
caso de ser reversible el proceso.
Así pues:

Qirrevers¡ble ( QreversibleI
: i'-

I

ado la

Calcula la variación de entropía que experimenta un
mol de hielo al fundir a la temperatura de 0 oC y a la
presión erterna de 1 atm, según la ecuación:

H2O (s)S H2O (t)

Calor de fusión del hielo, L¡ = 334400 J . kg 1. Supón
que el proceso de fusión del hielo es reversible.

- Datos: m=1 molH2O=189=0,018k9
Lr=334400J'kg-t

- Determinaremos, en primer lugar, el calor necesa-
rio para fundir un mol de agua.

.r 0.018 kd
L. = 334400-! = 6019.2 J.mol-1' W lmol

- A partir de este dato calculamos la variación de
entropía del proceso:

As= Qr", - 6019,2J'mol-1 
=22.osJ.mol-1.K-1T 273K

La variación de entropía correspondiente a la fusión
de un mol de hielo es:

AS=22,05J'K-l



H2O (r)

H2O (s)

Hz (g)

Nz (g)

clz (s)

oz (g)

s (s)

Cu (s)

Hcl(s)

69,9

43,2

192

223

Entropío molor estándor

A diferencia de la energía interna o de la entalpía, es posible conocer
el valor de la entropía de una sustancia a una temperatura y presión
determinadas.

Entropía molar estándar,S0, de una sustancia es la entropía de
un mol de ésta a la presión de 1 atm y a la temperatura de 25oC.

Para su determinación se toma como referencia el cero absoluto, 0 K.
ya que, según afirma eltercer principio de la termodinámica:

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

Como puedes ver en la tabla 3, todas las entropías molares estándar
son positivas y se miden en J ' mol-l . K-1.

El uso de las entropías molares estándar nos permite calcular la varia-
ción de entropía en un proceso físico, como el cambio de estado del
agua en el ejemplo siguiente.

Calcula el cambio de entropía estándar de 100 g de agua cuando se con-
gela a 0 oC. Utiliza los datos de la tabla.

- Datos: S0 [H2O (s)]= 43,2 J . mol-1 . K-1

so [H2o (l)]= 69,9 J ' mol-1 ' K-1

- Determinaremos, en primer lugar, la variación de la entropía molar y
calcularemos la que corresponde a 100 g de agua:

^s0 
= s0 [H20 (s)]- s0 tHro (t)l =

= (43,2 - 69,9 J) J .mol-1 .K-1 = -26,7 J .mol-1 .K-l

Aso = 1oo g .++ (-ru,r-l -l = -1a8,s ¿.rr189 ( ñlal. K/

La variación de entropía es AS0 = -148,3 J . K-1. Hay una disminución de
la entropía, como corresponde a la formación de un sólido, con mayor
ordenamiento molecular que el líquido.

Entropío e

Como ocu¡
entropÍa e.
terminarse
productos.

Para ello. sr
entalpía de

También ac_
ductos.

a/ Datos: _s:

s::

s::

- Aplica,-,:

aS,?"*..

In S_

+lmol S:

+1 Fd

Im S_-

=1F€

ASo = 253.4

Al descompor
Y COz (s), har
J .K-r. Er é
porque se ha Í
Co..

205

31

33

187

-81 La var,

1t::,t":
react ,:
esteq-

lIIr|r'Ir,Er
A partir de ::
las reaccic-=:

,9

,3

1 86,1 I

39,8

CaCO3 (s) 92,9

MgCO3 (s) ¡ 65,6e

Mgo (s) | 26,78

CuO (s) 43,s

I Tabla 3.

Coz (g) 213,6

soz (g)

25.23., Compara las parejas de sustancias e indica cuál tiene
mayor entropía en cada caso. Justifica tu respuesta.

a/ Un mol de 12 (s) o un mol de 12 (g).

b) Un molde H2O (g)o un molde H2O (l).

Razona si en cada uno de los procesos que se seña-
lan a continuación hay aumento o disminución de la
entropía:

a) La solidificación del mercurio líquido a -39 oC.

b) La disolución de cloruro de sodio en agua.

El carbono-diamante tiene menor entropía que e

carbono-grafito. Explica a qué se debe este he-
cho.

Calcula el cambio de entropía en el proceso eta-
nol (l) -+ etanol (g), supuesto éste reversible
sabiendo que el calor molar de vaporización de
etanol a 25 oC es 36,4 kJ . mol*1.

Si la entropía estándar del etanol líquido es

161 J . mol-1 . K-1, calcula la entropía estánda'
del vapor de etanol.

Sol.: 122 J . mol-1 . K-r' 283 J . mol-1 . K-.

ACTIVIDADES

27. Calcula la va.a:
reacciones en ::
a) Hz/g) + Cr, ;
b/ S(s)+02rg
c,) MgCOs (s) _

S:

193
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:-,otropía estándar de reocción

-:mo ocurre con la entalpía estándar de reacción, la variación de la
.-:ropía en una reacción química en condiciones estándar puede de-

='minarse a partir de las entropías molares estándar de reactivos y
-':ductos.
::ra ello, se emplea un algoritmo similar al utilizado para calcular la
:^talpía de reacción.

AS$"""¡on = 2 n -S$oou"to" - 2 m - S[""t¡ro"
-ambién aquí, m y n representan los coeficientes de reactivos y pro-
:.¡ctos.

Segundo principio
de [a termodinámica

Hace referencia a la modificación
del grado de desorden del universo
como consecuencia de los proce-
sos que tienen lugar en é1, según
sean espontáneos (irreversibles) o
de equilibrio (reversibles).

Se enuncia del modo siguiente:

La entropía del universo aumenta
en un proceso espontáneo y se
mantiene constante en un proce-
so que se encuentra en equilibrio.

b) Datos: S0 [Nz (g)] = 192 J. mol-1 . K-1

So [Hz (s)]= 131 J ' mol-1 K 1

So [NHa (g)]= 193 J . mol-1

- Aplicamos la expresión:

4S3"""¡on = >n . AS&oouctos - Iff . AS,0"r.r¡ro,

=2 pd 1e3 -i - = 386 J.K-1' F6l .K

rm s,0",", = l mol 's0 ¡trtr lg¡¡ + 3 mol 's0 [H, (g)] =

:1 md 1s2 -¿-+ 3 mot 131 --j- =' B6l .K B6l .K

= 585 J .K-1

aSo = 386 J.K 1- 585 J.K-1 = -199 J.K-1

En la síntesis del amoníaco hay una disminu-
ción de la entropía de -199 J . K-1. Esto signifi-
ca que el producto está menos desordenado que
los reactivos.

Predice si en cada una de las siguientes reacciones
hay aumento o disminución de entropía:

a) Ag* (aq) + Cl- (aq) -+ AgCl (s)

b) NH4CI (s) -+ NHs (g) + HCI (g)

c) Hz (g) + Br2 (g) --> 2 HBr (g)

La variación de la entropía estándar en una reacción, AS0, es
igual a la suma de las entropías molares estándar de los pro-
ductos menos la suma de las entropías molares estándar de los
reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los coeficientes
estequiométricos que figuren en la ecuación ajustada.

A partir de los datos de la tabla de entropías molares estándar, calcula la variación de entropía que tiene lugar en
las reacciones siguientes: a) CaCO3 $) -+ CaO (s) + CO, (g);b) Nz @) + 3 Hz @) --> 2 NH, (g).

a) Datos: S0 [CaCO3 (s)]= 92,9 J . mol-1 . K-1

So [CaO (s)]= 39,8 J ' mol-1 ' K-1

So [CO2 (g)]= 213,6 J ' mol-1 ' K-1

- Aplicamos la expresión:

AS,|u""¡on = »n .^S|.ouctos - Ifi .AS,lr"t¡ro"

xn's$oouctos = 1 mol .so ¡cao1s¡¡+

+ 1 mol .so ¡cor1g¡¡ = 1 Bd 39,e -j - +
FOI .K

+1 pú.21s,0 -: - = 253,4 J K-1
B6l .K

rm ' S,0""",,ro. = 1 mol ' so ¡cacO.1s¡¡ =

= 1 pú .sz,s -, = e2,e J.K-1
fr61-K

AS0 = 253,4 J.K-1 - 92,9 J .K-1 = 160,5 J .K-1

Al descomponerse 1 molde CaCO3 (s) en CaO (s)
y COz (S), hay un aumento de entropía de 160,5
J . K-1. El desorden del sistema ha aumentado
porque se ha formado una sustancia gaseosa: el
Coz.

»n.as$oor.tos = 2 mol.so ¡ru1.1g¡1 = I

rl
I

I

i

ACTIVIDADES

27. Calcula la variación de entropía en las siguientes
reacciones en condiciones estándar:

a) Hz @) + Clz (g) -+ 2 HCI (g)

b) S (s)+ Oz (g) -+ SOz (g)

c) MgCO3 (s) -+ MgO (s)+ CO, (g)

28.

I

-

7-



M S.Energíalibre
Físico estadounidense (1 839-1 903),
profesor de la Universidad de Yale
(EE.UU.). Se le considera como uno
de los fundadores de la termodiná-
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 químico alemán Ostwald.

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

EilERGfAS TIBRES ESTANDAR

DE FORMACIÓN

. 
^Gosustancia tU ,riif r_,1

H2O (r)
_-*ro 

(s)

coz (s)

CH¿ (g)

Mgo (s)

-roGl
c.-n, (s)

-So, (s)

sos (g)

La relación entre la variación de entalpía de un proceso, AH, y la varia-
ción de entropía que tiene lugar en é1, AS, se establece mediante una
nueva función de estado denominada entalpía libre, energía libre de
Gibbs, o simplemente, energía libre, G. Se trata de una variable erten-
sira que se mide en unidades de energía y cuyo valor viene dado por:

G=H-TS
La energía libre G no puede medirse experimentalmente pero es posi-
ble conocer la variación de energía libre en un proceso, AG. La ex-
presión de esta variación a presión y temperatura constantes recibe er

nombre de ecuación de Gibbs-Helmholtz: AG= 
^H- 

f 
^S

La variación de energía libre, AG, expresa la diferencia enlre la varia-
ción total de la entalpía, A,H, y la variación de entalpía consecuencia de
la reorganización de los átomos, no aprovechable para realizar traba-
jo, f AS. Es, por tanto, una medida de la entalpía realmente disponible.
De ahí su nombre de energía libre.

Energía libre estándar de formoción

La energía libre estándar de formación de un compuesto, AQ, es la
variación de energía libre que tiene lugar cuando se sintetiza un mol
de compuesto a partir de sus elementos en estado estándar.

Por convenio, la energía libre de los elementos en condiciones están-
dar, es decir, en su forma pura más estable a la presión de 1 atm y la
temperatura de 25 oC, es cero.

Energío libre estándar de reocción

La energía libre estándar de reacción, AGo, es la variación de ener-
gía libre en una reacción en que los reactivos en estado estándar se
transforman en productos en estado estándar.

Se puede determinar si conocemos los datos de la energía libre de for-
mación de las sustancias que intervienen en ella.

aG$"""¡on :Zn - aGropro¿r",o" - Im - aGPr"""r¡ro"

i . \/a

LOS

.SiAG<
oSiAG>

rSiAG=

Basándono
ciones de e

cesos en cr
en el cuadn

NT A5

<0 >c

>0 <c

<0 <0

| -237,2

-J_--| -228,6**T*- 
-s%,+

-50,8

-569,6

+86,7

209,2

-300,4

-370,4

ATabla 4. La variación de la energía libre estándar de una reacción,
AGo, es igual a la suma de las energías libres de formación de
los productos menos la suma de las energías libres de formación
de los reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los coe-
ficientes estequiométricos que figuren en la ecuación ajustada.

Calcula la variación de energía libre estándar para la reacción de combustión del metano gas, CH4, utilizando los
datos de la tabla de energías libres estándar de formación: CHa @) + 2 Oz @) -+ COz @) + 2 H2O (l)

- Datos: 
^Gfo 

tCH4 (g)l= -50,8 kJ . mol-1;^Gfo tCO, (g)l= -394,4 kJ . mol-1; AGro tH2O (tll= -237,zkJ . mol-1

- Aplicamos la expresión: ÁG,o"r""¡on : I n . AGr0p,oor"ro. -D m . AG,o,"u"t¡ro"

AGg"""¡on = 1 nd (-rno,o+]. z pd (-zsz,, +\- 1 pd [-u0,, +] = 818 kJ- \ pót) l. p6t) ( p6t)
La combustión de un mol de metano se produce con una variación de energía libre de -818 kJ.

IF 
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i-;- Vorioción de energío libre y espontoneidod
'= ^teresante cuestión termodinámica es averiguar si existe algún
:'3 general que permita conocer si un proceso físico o químico

.=:: ocurrir espontáneamente o no.

: ,'= Jeterminarlo, vamos a analizar la variación de entalpía, la varia-
. - 1e entropía y la variación de energía libre que tienen lugar en un
. : :so químico determinado.

ktt¡.
t*
afr
D
b-

I
6

I -cnsideramos la variación de entalpía como
' -:'io de espontaneidad:

. :'3cesos exotérmicos (AH< 0): espontáneos.

. ='ccesos endotérmicos (AH > 0): no espontá-
.:CS.

:.'¡ este criterio no tiene validez general, ya
- -: 1ay abundantes procesos endotérmicos que
,-:eden espontáneamente. Es el caso de la
: :¡oración del agua a temperatura ambiente o
: ':acción de descomposición del carbonato de
: -:nio:

NH4)2CO3 (s) -+ NHaHCO3 (s)+ NHg (g)

Variación de entatpla Variación de entropía

Si tomamos la variación de la entropía como criterio de espon-
taneidad:

.Serían espontáneos los procesos en que aumenta la entropía
(^s > 0).

. No serían espontáneos aquéllos en que disminuye la entropía
(^s < 0).

Este criterio tampoco tiene validez general, ya que hay procesos
espontáneos en los que disminuye la entropía, es decir, aumen-
ta el orden molecular. Por ejemplo, la cristalización de un com-
puesto iónico disuelto y disociado en el agua o la reacción entre
el cloruro de hidrógeno y el amoníaco:

HCI (g)+ NH3 (g) -+ NHaCI (s)

Variación de energla libre

- variación de la energía libre, AG, proporciona un criterio de validez general que permite conocer fácilmente la

=pontaneidad o no espontaneidad de un proceso cuando éste se produce a presión y temperatura constantes.

-3s procesos espontáneos son aquéllos en los que hay disminución de la energía libre (AG < 0).

. Si AG < 0, el proceso es espontáneo.

. Si AG > 0, el proceso no es espontáneo. En consecuencia, el proceso inverso será espontáneo.

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

lasándonos en que A,G= L,H - f AS, y teniendo en cuenta las varia-
: rnes de entalpía, entropíay energía libre, podemos agrupar los pro-
::sos en cuatro casos pos¡bles, cuya espontaneidad viene reflejada
:- el cuadro siguiente:

rll a5 Descripción 
Temo.

del pfoceso

o >o ExotérmicoY 
cualouieraproduce desoroen

^6

^G<0

Espontaneidad

Espontáneo

Eiempto

2H2O2 (l) -+ 2 H2O (l)+ Oz (g)

Endotérmico v -,u <0 ' uualoureraproouce oroen ^G>0
No

espontáneo
Nz (g) + 2 Ozg) -+ 2 NO2 (g)
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Produce orden 

i

Baja

Alta

l^Hl ,lraSl +AG<0 Espontáneo
HCI(g) + NH3 (g) -+ NHaCI (s)

lAHl .lr^Sl +Ac>0 No
espontáneo

>o >o Endotérmicoy t'j"
produce desorden 

Alta

lAHl , lraSl + Ac> 0
No

espontáneo
Hz (g) + 12 (s) -+ 2 Hl (g)

l^Hl .lraSl =^c<0 Espontáneo

I



Aditividad
de las energías libres

Como sucede con las entalpías de
reacción, las energías libres de reac-
ción también son aditivas.

Esto significa que podemos proce-
der con ellas de modo semejante al
que utilizamos en la ley de Hess
para las entalpías.

Por lo tanto, si una reacción puede
obtenerse por suma de otras reac-
ciones, su energía libre se obtiene
efectuando la suma de las energías
libres de las reacciones parciales.

Espontaneidad y vetocidad
de una reacc¡ón

Es importante tener en cuenta que,
aunque para determinado proceso
AG sea negativa, por lo que será
espontáneo, este hecho no indica
nada acerca de la velocidad del
proceso.

Por ejemplo, una mezcla de propa-
no y oxígeno puede permanecer sin
reaccionar prácticamente de forma
indefinida, a pesar de que, como se
puede comprobar, la reacción es
espontánea.

Podemos representar gráficamente las condiciones de
de un proceso.

espontaneidad

Calcula a qué temperatura será espontánea la reacción de descomposición
del carbonato de calcio, según la reacción: CaCO3 g) -+ CaO (s) + CO2 @),
sabiendo que, para esta reacción, AHo = +177,8 kJ y LSo = 160,5 J . K-1.

- Calculamos la energía libre estándar para la reacción dada:

^Go=AHo-raso=177,8kJ 
- 298 ( 160,5) , 'I',, = +129,92 kJK 1000 u

- Como la reacción no es espontánea a 25 oC, ya que AG > 0, determi-
namos a qué temperatura se cumplirá Que AGo = 0:

0=AHo- jr^So

Suponemos que AHo y AS0 no varían sign¡ficativamente con la tempe-
ratura.

r = + = _ \7-!,'. {..,= 1107,8K = (1107,8 - 27s)oc= 834,8ocas' 0,1605 KJ .K-'

A partir de 834,8 oC, AG resultará negativo y la reacción será espontánea.
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29. Calcula la variación de energía libre estándar
para las siguientes reacciones a partir de las
energías libres de formación de reactivos y pro-
ductos. Razona si son o no espontáneas.

a) 2 MgO (s) -+ 2 Mg(s) + O, (g)

b) Nz (S) + oz (g) -+ 2 NO (g)

c) 2 SO2 (g) + Oz (S) -+ 2 SOe (g)

Sol.: 1 1 39 kJ; 173,4 kJ; -140 kJ

En la reacción: CsH16 (g) + Hz (g) --> CsH16 (g), se
sabe que AS0 = -130 J . K-1 y AHo = -125,5 kJ.

Calcula la variación de energía libre estándar
para dicha reacción e indica si es espontánea.

31. Calcula la energía libre estándar de la reacción de com-
bustión del metano:

CH¿ (g) + 2 02 (g) -+ CO2 (S) + 2 H2O (l)

Para ello dispones de los siguientes datos:

AGo = -50,8 kJ

AGo = -394,4 kJ

LG9 = -237,2kJ
Sol.: -818 kJ

32. Para la reacción estándar: SiO2 (s) + 2 C (s) + Cl2 (g) ->
-+ SiCla (g) + 2 CO (S), se sabe que AHo = +32,9 kJ y
ASo=226,5J.K-1

Calcula a partir de qué temperatura la
espontánea.

C (s) + 2Hz (g) -+ CHa (g)

C (s)+ Oz (g) -+ COz (S)

1
Hz (g) + 
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Sol.: 145 K

30.

5. TERMoDTNÁMrcA euíMrcA

Sol.: -86,8 kJ
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Generando frío y calor a partir de reacciones químicas

En toda reacción química se libera o se absorbe energía en forma de calor.

Cuando esta energía se libera va a parar al entorno, provocando un aumento de temperatura del mismo. Si,
por el contrario, la reacción absorbe energía, la tomará de su entorno y éste sufrirá un descenso de tempe-
ratura. Así pues, podemos decir que las reacciones químicas generan calor o frío. Veamos algunos ejemplos.
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Un calor cotidiano

Una reacción química que diariamente se realiza
en el mundo millones de veces es la combustión
que se produce en el motor de los vehículos.

Esta reacción se manifiesta en la explosión en un
cilindro del motor y la liberación de energía en
forma de calor. Este calor expande los gases de
combustión, desplaza el pistón y pone en movi-
miento al vehículo.

La energía de la reacción química se ha converti-
do en calor que, a su vez, se ha transformado en
trabajo mecánico.

Bombas de fríolcalor

La mayoría de los métodos de producción de frío
están basados en la extracción de calor mediante
la absorción del mismo por un fluido, el refrigeran-
fe, que lo utiliza a su vez y de manera espontánea
para cambiar de estado de agregación, como la
evaporación, fusión, sublimación, etc., cambios
que tienen lugar a bajas temperaturas.

También se puede refrigerar aprovechando el
intercambio energético de las reacciones quími-
cas: es lo que se conoce como refrigeración ter-
moquímica.

Este sistema se basa en reacciones reversibles
entre un sólido 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, MnCl2,
y el amoníaco, NH3:

MnCl2 + 6 NHa = [Mn(NH3)6C12]

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

O

-

f

>

f

Al ser un proceso reversible, en un sentido será
endotérmico, produciendo frío, y en el otro será
exotérmico, con producción de calor.

Frío y calor instantáneos

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 frío ins-
tantáneo.

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 reacción endotérmica.

E VA.H
La reacción absorbe el calor del entorno y baja
rápidamente la temperatura del paquete. Este tipo
de bolsas es muy utilizado en sustitución del hielo
como primer auxilio en lesiones deportivas o para
enfriar bebidas.

De manera similar funcionan las bolsas de calor
instantáneo. En este caso la sustancia es cloruro
de calcio o sulfato de magnesio. Además de la
aplicación terapéutica, también se emplea para
calentar botes de bebidas (café, chocolate, té,
sopas, etc. ) o latas de conservas.
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La termodinámica es la ciencia que trata de los
cambios de energía que se producen en los procesos
físicos y químicos.

Un sistema termodinámico es una parte del univer-
so que separamos arbitrariamente del resto median-
te límites definidos, reales o ficticios, para hacerla
objeto de alguna investigación.
Dependiendo de su capacidad de intercambio con el
entorno, los sistemas se clasifican en abiertos (pue-
den intercambiar materia y energía), cerrados
(pueden intercambiar energía, pero no materia) o
aislados (no pueden intercambiar ni materia ni ener-
gía).

Las variables o propiedades termodinámicas de un
s¡stema son las magnitudes utilizadas para describirlo
sin ambigüedad. Pueden ser extensivas o intensivas.

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

- lntensivas: su valor no depende de la cantidad
de materia del sistema.

Las funciones de estado son las variables termodi-
námicas cuyo valor sólo depende del estado actual
del sistema y no del procedimiento por el que el sis-
tema llegó a dicho estado.

Un proceso termodinámico es una transformación
en la que un sistema intercambia energía con su en-
torno, pasando desde un estado inicial de equilibrio
a otro estado final de equilibrio.
El equilibrio termodinámico de un sistema se
alcanza cuando éste no presenta tendencia alguna a
realizar cambios en sus propiedades.

Los procesos termodinámicos pueden ser reversi-
bles o irreversibles, según la posibilidad de invertir
el sentido de la transformación mediante cambios in-
finitesimales en los valores de las variables.
Primer principio de la termodinámica: la variación
de energía interna, A,U, de un sistema es igual a la
suma del calor, O, intercambiado entre el sistema
y su entorno, y el trabajo, W,realizado por el sistema
o sobre éste.

L,U=Q+W
Convenio de signos:

- El flujo de calor y el de trabajo desde el entorno
hacia el sistema se consideran positivos: Q > 0 y
w> o.

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

Procesos isotérmicos, Af = 0. El calor intercambia-
do entre el sistema y el entorno es igual al trabajo
desarrollado por él o sobre é1. Q = -W
Procesos adiabáticos, Q = 0. La variación de ener-
gía interna del sistema es igual al trabajo desarrolla-
do por él o sobre élr. L,U = W

Procesos isocóricos, AV = 0. El calor a volumen
constante, @r, intercambiado por un sistema es igual
a la variación de su energía interna, L,U. LU = Qn

Procesos isobáricos, p = cte. El calor a presión
constante, O, intercambiado por un sistema es
igual a la variación de su entalpía, AH.

Qr= (U + PV) - (Uo + pVd = H - Ho= AH

El término U + pV recibe el nombre de entalpía, H.

La entalpía estándar de reacción, AHo, es la varia-
ción de entalpía en una reacción en que los reactivos
en estado estándar se transforman en productos en
estado estándar.

La entalpía estándar de formación de una sustan-
cia, L,Hl , es la variación de entalpía correspondien-
te a la formación de un mol de sustancia en su esta-
do estándar a partir de sus elementos en dicho esta-
do, a los que se les asigna la entalpía cero.

Ley de Hess: si una reacción puede realizarse en
var¡as etapas, reales o teóricas, su variación de ental-
pía es igual a la suma de las entalpías de reacción de
estas reacciones intermedias.

Cálculo de la entalpía estándar de reacción a partir
de las entalpías estándar de formación:

AHB"""¡on = L n . aHro proor"to. -E m . aHror"r"t¡ro"

Cálculo de la entalpía estándar de reacción a partir
de las entalpías de enlace:

AHr?"""¡on =Z m . AH"nt. ,oto" - L n.AH"n,. rormados

La entropía, S, es una función de estado que mide e
grado de desorden molecular de los sistemas.

En términos generales, la entropía aumenta cuando el

sistema se desordena y disminuye cuando aumenta
el orden molecular.

Segundo principio de la termodinámica: la entro-
pía del universo aumenta en un proceso espontáneo
y se mantiene constante en un proceso que se
encuentra en equilibrio.

Entropía molar estándar, S0, de una sustancia es la

entropía de un mol de ésta a la presión de 1 atm y a
la temperatura de 25 oC.

Entropía estándar de reacción:
AS,["""¡on = I n' 

^Sf,,oor"to. 
-Z m . AS,?""t¡ro"

Tercer principio de la termodinámica: la entropía
de una sustancia cristalina pura, con ordenamiento
perfecto, es nula en el cero absoluto.

Energía libre, G.

AG=AH-T AS

Si 
^G 

< 0, el proceso es espontáneo.

Si AG > 0, el proceso no es espontáneo. En con-
secuencia, el proceso inverso será espontáneo.
Si AG = 0, se trata de un sistema en equilibrio.

Calcute

Para e, :
a) H2SC _

b) 2H; ;
c) HrSC -

Resolver:

Y"\6 -
zhsq

Zn(s _

La ental¡ = =

Calcula ta :-
tosC(gra':_
a) C (gra, ::
b) S(s)- j,
c) CS, (t, - :

La reaccic- :.
ciones da:. .

Llevamos = : =

c ^..-

CA--'. a

C (gra.

La entalpía es--

33. Calcula la e¡:
Utiliza las

H2 (g) + Br,

34. Calcula la er-;

3 Fe2O3 (s) - :

FeO (s)- 69
Fe3O4 (s)- CC

CA QUIMI
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