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1.- Conceptos basicos.

En este tema se inicia el estudio de la Termoquimica que es una rama de la Termodinamica
dedicada al estudio de los procesos de transferencia de energia calorifica que tienen lugar en
las reacciones quimicas. Estas transformaciones cumplen las leyes de la Termodinamica que
indican, la primera que en todo proceso la energia se conserva y la segunda que en todo proceso
espontaneo parte de la energia se disipa en formas de energia menos utiles para producir trabajo.
En este tema estudiaremos la aplicacion de la primera ley a las reacciones quimicas. En primer
lugar, es importante definir algunos términos:

e Sistema: parte macroscépica del universo objeto de nuestro estudio. Puede ser tan grande como
los océanos, o tan pequenio como una célula, pero deben establecerse con claridad sus limites e
incluir todos los elementos necesarios para el estudio que se quiera llevar a cabo.

e Alrededores (entorno, medio ambiente): el resto del universo externo al sistema. Logicamente,
interesa la parte contigua al sistema, que puede influir o ser influida por el sistema. La suma de
sistema y alrededores es el universo.

Dado que nos interesa estudiar la transferencia de energia y de materia entre el sistema y los

alrededores, los sistemas se clasificaran en tres tipos:

e Sistema abierto: intercambia libremente materia y energia con los alrededores.

e Sistema cerrado: puede intercambiar energia con los alrededores, pero no materia.

e Sistema aislado: no puede interaccionar con los alrededores, por lo que no intercambia ni
materia ni energia.

El estado de un sistema es su condicion de equilibrio en un momento dado y se describe

mediante los valores de un conjunto de propiedades macroscopicas llamadas funciones o

variables de estado como T, P, V, masa, composicion quimica, energia interna (U), entalpia
(H), entropia (S), entre otras. Las variables pueden ser de dos tipos:

e Variables extensivas: su valor es proporcional al tamafio del sistema, por ejemplo, la masa y

el volumen. Son aditivas y pueden expresarse como la suma de los valores de todas las partes

que forman el sistema. Por ejemplo, la masa de una disolucion de agua y etanol es igual a la

suma de la masa de agua y de la masa de etanol.
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e Variables intensivas: su valor no depende del tamafio ni la cantidad de materia del sistema. La
temperatura y la presion son variables intensivas. Una variable intensiva tiene el mismo valor
en todo el sistema y en cada parte de este. La concentracion de un litro de disolucion es igual
que la de un mililitro de esta disolucion.

Las variables de estado solo dependen del estado del sistema, no son funcién de la forma como
se ha alcanzado ese estado, y su variacion, en una transformacion, solo depende del estado
inicial y del final. Por ejemplo, la energia interna del sistema (U) es una funcién de estado y el
cambio de energia interna entre dos estados sera:

AU = Ufinal — Uinicial
Su variacion es independiente de como el sistema ha pasado del estado inicial al final. De la
misma forma, cuando una persona escala una montafia desde la base a la cima, la diferencia de

altura es independiente de la ruta que haya tomado, sin embargo, los kilometros recorridos
dependen de la ruta y no seran una funcion de estado.

Una ecuacion que relaciona los valores de variables de estado de un sistema en equilibrio

(sistema estatico) se llama ecuacion de estado. Por ejemplo, la ecuacion de los gases ideales:
PV = nRT

Un sistema experimenta un proceso termodinamico cuando alguna de las variables de estado
cambia con el tiempo y se pasa de un estado a otro. Es usual clasificar los procesos considerando

el sistema:

e Isotermos tienen lugar a temperatura constante.

e Monotermo cuando la temperatura inicial es igual a la final, pero puede cambiar durante el

proceso.
e Isébaros tienen lugar a presion constante.
e Isécoros el volumen se mantiene constante.

e Adiabaticos en los que no se intercambia calor, Q = 0.

e Ciclicos cuando el estado final coincide con el estado inicial.

Desde el punto de vista de la termodindmica es importante distinguir también entre procesos
reversibles e irreversibles, en este caso se hace hincapié en el camino que sigue la

transformacion, esto es, se considera lo que le ocurre al entorno:

Reversible: es un proceso cuasiestatico por lo que el sistema esta en equilibrio en todo punto
del proceso y puede ser invertido mediante un cambio infinitesimal de las condiciones como
presion o temperatura. Por ello, durante el proceso, las variables de estado del sistema estan
definidas y cumplen las ecuaciones de estado. Ademas, el proceso transcurre sin disipacion de
energia y si se regresa del estado final al estado inicial, tanto el sistema como los alrededores
pasaran exactamente por los mismos puntos y los dos volveran a su estado inicial sin dejar
huella. En los procesos reversibles la eficiencia de la energia utilizada para realizar el proceso
es maxima dado que no se disipa energia. Un proceso cuasiestatico es el que se encuentra en
todo momento en situacion infinitesimalmente cercanas al equilibrio y, por lo tanto, sus

variables y ecuaciones de estado estan claramente definidas en cualquier punto del proceso.
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Irreversible: es un proceso que no es reversible, aunque se consiga que el sistema vuelva al
estado inicial los alrededores no vuelven a su estado inicial. En general se debe a la dispersion
de calor lo que produce un aumento de la temperatura de los alrededores. Por ejemplo, al
desplazar un objeto hay rozamiento y se transfiere calor a los alrededores, al volver al punto
inicial no se puede hacer por el mismo camino adsorbiendo el calor transferido en la ida, sino
que se sigue disipando calor por rozamiento y al final los alrededores estdn mas calientes que
al principio. De forma que en un proceso irreversible parte de la energia se disipa en forma de
calor. En el Tema 2 veremos que la irreversibilidad se relaciona con el segundo principio de la
Termodinamica.

En realidad, no hay procesos verdaderamente reversibles, pues siempre se produce alguna
perdida de energia en forma de calor, energia acustica o radiacidon. Sin embargo, el estudio de
los procesos en condiciones de reversibilidad permite determinar las eficiencias maximas
posibles y realizar los calculos para conocer la variacion de las variables de estado del sistema
entre los estados inicial y final.

2.- Energia, calor y trabajo. Primer principio de la termodinamica

La energia es una magnitud que mide la capacidad de un sistema para realizar transformaciones
sobre ¢l o sobre los alrededores. El principio de conservacion de la energia indica que en un
sistema aislado la energia es constante, ni se crea ni se destruye, solo se trasforma. Asi, en la
practica podemos observar diferentes formas de energia, por ejemplo, la energia mecanica es la
suma de la energia potencial y la energia cinética, la energia potencial estd asociada a la
posicidon en un campo y la energia cinética al movimiento. Si tenemos una pelota a una cierta
altura la pelota tendrd una energia potencial debido a su posicion en el campo gravitatorio de la
Tierra. Si se deja caer la pelota, la energia potencial disminuye conforme la altura disminuye
transformandose en energia cinética y aumentando la velocidad de la pelota. En este proceso la
energia mecanica es constante, solo se transforma la energia potencial en cinética. Cuando llega
al suelo la pelota rebota y se produce el proceso contrario al subir la velocidad disminuye la
energia cinética se reduce y la energia potencial aumenta. Sin perdidas de energia la pelota
alcanzaria la altura inicial con una velocidad igual a cero y toda la energia mecénica volveria a
ser potencial. En realidad, al llegar al suelo se produce un choque ineléstico y parte de la energia
cinética se transforma en energia térmica por ello la pelota alcanza alturas menores con los
rebotes sucesivos hasta que se detiene. La energia térmica o calorifica se manifiesta en el
movimiento desordenado de las particulas que forman un sistema, estd relacionada con la
temperatura y procede de la transformacion de otras formas de energia. En el ejemplo anterior
cuando la pelota detenga su movimiento toda la energia potencial inicial se habré distribuido
como calor entre el suelo y la pelota aumentando su temperatura.

La energia almacenada en los compuestos quimicos se conoce como energia quimica, y es una
forma de energia potencial asociada a los enlaces quimicos. Por ello, durante una reaccion se
intercambia la energia quimica al romperse unos enlaces y formarse otros nuevos y la diferencia
se transfiere en forma de calor o trabajo. Por ejemplo, la combustion carbéon en la caldera de un
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tren de vapor, la energia quimica se transforma en trabajo que mueve el tren y en calor que
calienta el ambiente.

Para el estudio de las reacciones quimicas la definicion de energia mas adecuada tiene en
cuenta sus efectos macroscopicos y se define como la capacidad de suministrar calor o
realizar un trabajo. Asi, con gas natural puede calentar una casa o hacer girar una turbina y
generar la electricidad para mover un coche eléctrico. En estas definiciones de energia han
aparecido tres conceptos importantes:

La temperatura es una magnitud relacionada con la energia térmica que contiene un sistema 'y
que determina la direccion en la cual fluira el calor entre dos cuerpos en contacto. El calor pasa
de zonas de mayor temperatura a zonas de menor temperatura hasta alcanzar el equilibrio
térmico en el que las temperaturas se igualan. El principio cero de la Termodinamica indica
que dos sistemas aislados puestos en contacto térmico alcanzan siempre el equilibrio térmico.
La temperatura esta relacionada con la agitacion térmica o movimiento desordenado de las
particulas del sistema. En un gas ideal la energia cinética media es proporcional a la
temperatura. Aunque el concepto de temperatura es cotidiano, su medida no ha sido facil. Los
primeros termometros se construyeron en el siglo XVII haciendo uso de la dilatacion de los
cuerpos al aumentar la temperatura (debido al mayor movimiento de sus particulas). La escala
de temperatura Celsius se establecio dando el valor cero al punto de congelacion del agua y el
valor 100 al punto de ebullicion a presion atmosférica. En el siglo XIX al estudiar la relacion
lineal entre la presion y la temperatura de los gases se observo que si se extrapolaba a P=0 atm
se obtenia una temperatura de -273.15 °C. A partir de este hecho se planteo la escala Kelvin de
temperatura absoluta. P (atm)

Figura 1. Variacion de la presion con ,

0 atm
-273.15 °C 0

la temperatura para un gas ideal. )
En la actualidad, las unidades del sistema internacional estan referidas a al ValoTr é[l?e toman
siete constantes fijas como la velocidad de la luz (c = 299792458 m/s), la constante de
Boltzmann (k=1.380649 10* J/K) y el nimero de Avogadro (Na=6.02214076 10> mol'). A

partir de estos valores quedan fijadas las magnitudes de las unidades del sistema.

El calor (Q) es la energia transferida debido a diferencias de temperatura. Aunque se suele
relacionar el calor con la energia térmica, desde el punto de vista termodinamico el calor
produce variaciones en la energia térmica del sistema y, por lo tanto, del movimiento
desordenado de las particulas que lo componen. Asi, si en un sistema aislado tiene lugar una
reaccion quimica que "libera calor", en realidad se produce una transformacion de energia

quimica en energia térmica que dara lugar a un aumento de la temperatura del sistema. Solo
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tendra lugar una trasferencia de calor cuando el sistema a mayor temperatura se pone en
contacto con los alrededores a menor temperatura.

Por otro lado, el trabajo (W) es la energia transferida mediante fuerzas macroscopicas que dan
lugar a un movimiento ordenado. Calor y trabajo son transferencias de energia, tienen unidades
de energia y estan relacionados, pues el trabajo acaba disipandose en calor y el calor puede dar
lugar en parte a trabajo si genera un movimiento en una direccion como ocurre en una maquina
térmica. El experimento de Joule mostro esta equivalencia al utilizar trabajo mecanico de
agitacion para elevar la temperatura de un kilo de agua. Este aumento de la energia térmica del
agua se acaba transfiriendo a los alrededores en forma de calor al volver el sistema a su
temperatura inicial con el resultado neto de transformacion del trabajo en calor. El calor y el
trabajo no son funciones de estado, sino transferencias de energia que dependen del camino
que el sistema sigue en una transformacion.

La transferencia de calor y trabajo modifica la energia interna del sistema (U). La energia
interna es una variable de estado que cuantifica la suma de las energia cinética y potencial que
contiene el sistema en las particulas que lo forman, pero no incluye la energia externa del
sistema como un todo (no se incluye la energia debida al campo gravitatorio ni al movimiento
de la Tierra). Dado que no es posible medir esta energia, desde un punto de vista practico se
estudia la parte de energia interna que puede intercambiarse en forma de calor y trabajo que son
los efectos macroscopicos observables.

El primer principio de la termodinamica es una forma de expresar el principio de
conservacion de la energia. Si a un sistema con una energia interna Ui, se le suministra calor
(Q) y trabajo (W), la energia interna final (U,) sera:
U,=0U;+Q+W
Que reordenando:
AU=U,-U;=Q+W
Esta es la forma matematica usual del primer principio de la Termodinamica. Es importante
considerar los signos de las transferencias de energia. El convenio de signos toma como
referencia al sistema y si la energia sale del sistema su signo es negativo (Q < 0, W < 0),
mientras que si se afiade calor al sistema o se realiza trabajo sobre él, la energia del sistema
aumentard (Q >0y W > 0).
Puesto que la energia es una funcién de estado, si se realiza una trasformacion ciclica pasando
del estado 1 al 2 y luego del 2 al 1, volviendo al estado inicial, la variacion de las variables de
estado sera cero:
AUgiclica = (U2 = U) + (U3 —Uz) =0=Q+W

De forma que en una trasformacion ciclica:

Weiclica = —Qciclica
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Unidades de energia

Tanto el trabajo como el calor son transferencias de energia por lo que en el sistema
internacional se miden en julios. El julio es una unidad derivada del SI que se define como la
energia implicada en el trabajo realizado por una fuerza constante de un newton en un metro de
longitud en la misma direccion de la fuerza. Por lo tanto, el trabajo (W) que se produce cuando
una fuerza (F) actiia en una distancia recorrida (r), sera:

m
W=Fxr (Nxm) EngS—ZXmZngmZXS_ZE]

Donde se ha tenido en cuenta que la fuerza es igual a masa por aceleracion. Esta unidad aparece

de una forma mas explicita en la energia cinética:

2

1 ) . m
Ec=§m><v (]:Kgs—z

Otra unidad de energia es la caloria que se define desde el punto de vista del calor como la
cantidad de energia necesaria para elevar un grado Celsius la temperatura de un gramo de agua
(especificamente de 14.5 a 15.5 °C). La relacion entre la caloria y el julio es:

lcal=4.1841]

Este factor de conversion se puede considerar como otra definicion de caloria y cuantifica la
capacidad calorifica del agua en cal/g y en J/g.
Otra unidad de interés en este tema es la relacionada con el trabajo realizado por la expansion
de gases. Consideremos un recipiente cilindrico con un gas en equilibrio con el entorno (P=Pex:)
que se expande un volumen suficientemente pequefio para que la presion no cambie,
dV = A X dr, siendo A el area del émbolo y “dr” la distancia recorrida por este. Como la
presion es igual a la fuerza por unidad de area, tendremos:
dW = —F X1 = —Poyy X A Xdr = =Py X dV (atm.L, bar L)
Donde la fuerza se realiza contra la presion externa y el signo negativo indica que el trabajo se
realiza contra el exterior y por lo tanto es energia que sale del sistema. Los factores de
conversion son:
1 bar L =23.90 cal =100 J
1 atm L =24.22 cal =101.325J
La caloria y el julio son cantidades pequefias de energia, por ejemplo, se requieren 1000 calorias

0 4187 julios para calentar una taza de café llena de agua (50 g) de 20 a 40 grados. Por ello, en
Quimica se utiliza generalmente el kJ y la kcal.

Gases ideales
De acuerdo con la IUPAC un gas ideal obedece la ecuacion de estado:
PV = nRT

Donde P es la presion, V el volumen, n la cantidad de particulas de gas, R la constante de los
gases y T la temperatura termodinamica (en grados kelvin). Cuando dependiendo de las
unidades R tomar4 un valor:

R = 0.08206 atm L mol 1 K~1 = 0.08314 bar Lmol 1 K1
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Segun la presion se mida en atmosferas (atm, toma como unidad la presion establecida a nivel
del mar, 1 atm =760 mmHg = 101325 Pa) o en bares (unidad del sistema internacional, 1 bar=
100000 Pa = 0.9869 atm =750 mmHg, aproximadamente la presién atmosférica a 100 metros
de altura). En ocasiones, es necesario utilizar otras unidades de energia y el valor de R
adecuado:
R=8.314]Lmol"* K™! = 1.987 calmol~* K™

La ley de los gases ideales puede derivarse de la teoria cinética de los gases suponiendo que:
(1) el gas consiste en un gran numero de particulas en movimiento aleatorio que sigue las leyes
de Newton, (2) las particulas son puntuales con volumen despreciable y (3) no existen fuerzas
entre las particulas salvo en los choques elésticos.

A temperatura ambiente muchos gases se comportan como ideales como el N2, Oz, Ar o He.
Pero cuando el volumen de las moléculas aumenta, como en el SFs, la presion aumenta o la
temperatura disminuye se encuentran desviaciones de la ley de los gases ideales.

La mezcla de gases ideales se comporta como un gas ideal, por lo tanto:
P nRT  (ns + ng)RT
vV v

Donde Pa y Pg son las presiones parciales de los gases ideales A y B. Ademas:

=PA+PB

_nART_nAnRT_nAP_ p
ATV T nv " n —Xa

Donde ya es la fraccion molar del gas A en la mezcla.

Para los gases ideales la energia interna es proporcional a la temperatura. Si el gas es
monoatoémico y perfecto (su capacidad calorifica es constante con la temperatura):

U—3 RT

Trabajo de expansion/compresion de gases

Se denomina trabajo presion-volumen o trabajo PV al trabajo realizado al expandirse o
comprimirse un gas. Este tipo de trabajo es comun cuando intervienen reacciones quimicas y
existe un cambio neto en el nimero de moles de gases. Si tiene lugar una expansion entre los
volumenes V1 y V2, el trabajo cedido a los alrededores sera:

V2
W=- f Pyt X dV
Vi

Logicamente, en una reaccion en la que el volumen es constante (proceso isdcoro), no se
produce trabajo PV. Esto ocurrira si el recipiente que contiene la reaccion es rigido, si en el
sistema s6lo intervienen liquidos y solidos (el producto PAV es despreciable), o si en la reaccion
0 no existe variacion en el nimero de moles de gas. En estos casos, de acuerdo con el primer
principio de la Termodinamica:

AU=Q+W=Qy+0=Qy
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Asi, la variacion de energia interna es igual al calor trasferido a volumen constante cuando no
hay otra forma de trabajo, lo que permite medir la AU mediante un calorimetro. Veamos el
trabajo producido en otras condiciones donde si se producen variacion de volumen del sistema.

Expansion libre irreversible monoterma: Se produce contra una presion externa constante

(proceso isobaro). Integrando la ecuacion del trabajo PV:
W = —Pyy X AV
El proceso es irreversible, pues ni la presion interna ni la temperatura del sistema estdn en

equilibrio durante la expansion. Al final del proceso, la temperatura del sistema acaba igualando

a la inicial mediante intercambio de calor con los alrededores.

En el caso de que la presion externa sea nula, se produce una expansion libre frente al vacio
donde W=0, por lo tanto no cede energia a los alrededores y AU = 0, por lo que la temperatura
del gas no varia. Finalmente Q=0, el proceso es adiabatico.

Proceso reversible isotermo

El proceso es isotermo por lo que la temperatura es constante durante todo el proceso y esta en
equilibrio con el entorno mediante intercambios infinitesimales. Ademas, al ser reversible la
presion externa iguala en todo momento a la presion interna de forma que el sistema este en
equilibrio y se cumple la ecuacion de estado:

nRT

v

Pext = Pint =

Por lo tanto:

W= jvanTde
- "%
1

Integrando:
\Z
W = —-nRT X (InV, —InV;) = —nRT X In v
1
Al comparar los dos procesos de pasar del mismo estado inicial al mismo estado final, se
observa que la cantidad de trabajo obtenido depende del camino seguido, confirmando que el
trabajo no es una funcidn de estado, sino un intercambio de energia con los alrededores.
Problema 1: a) Calcular el trabajo realizado en la expansién isotérmica y reversible de 50 g
de nitrogeno desde una presién de 20 atm hasta 1 atm a la temperatura de 25°C.
b) Calcular el trabajo realizado por el gas si la expansion fuese irreversible contra una
presion constante de 1 atm manteniendo la temperatura constante al inicio y al final.
c) Estudiar el trabajo necesario para volver al estado inicial de forma reversible e irreversible.
a) Necesitamos el nimero de moles y los volimenes del sistema inicial y final:

m _ 50

= = = 1.784 mol
M(E,) 21401 mores
mol

Y aplicando la ley de los gases ideales:
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nRT 178 x 0.082 x 298
| = = =218L V,= 43.64L
) 20

También podria haberse aplicado la ley de Boyle, pues a T constante:

PV, =nRT =RV, &zﬁzizgzzo
v, 218 P, 1
El trabajo de expansion reversible sera:
W = —1.784 x 8.314 x 298.15 x In(20) = —13248] = —13.2kJ

Al ser un gas ideal su energia interna solo depende de la temperatura y como esta es igual en el estado inicial
y el final AU = 0, por lo que:

Q=+13.2K]
b) Si dejamos el gas expandirse libremente contra la presion externa de 1 atm:

W = —P,, X AV = —1.0 X (43.64 — 2.182) = —41.46 atm. L

W= —-41.46 x 101.3 = —4200] = —4.2KJ Q=+4.2K]
c) Trabajo necesario para volver al estado inicial de forma reversible e irreversible.

a) Pasariamos por los mismos puntos, pero ahora desde V1=43.64 L a V.=2.18 L:

.18
W =-1.784 x 8.314 x 298.15 X In (43 64) =13.2K] Q=-13.2K]
b) La presion externa deberia ser 20 atm para poder comprimir al gas:
W = —20.0 X (2.18 —43.64) x 101.3 = 84.0 kJ Q=-84.0K]

Puede verse que en el proceso reversible tanto el sistema como los alrededores vuelven al estado
inicial pues Weico=0 y Qciclo=0. Pero en el proceso irreversible Wqico=79.8 kJ y
Qciclo=-79.8 kJ, esto es el sistema ha vuelto a su estado inicial, pero los alrededores han
adsorbido 79.8 kJ de calor y su temperatura sera infinitésimamente mayor después del ciclo.
Esto ocurre en todas las maquinas térmicas pues tiene procesos de refrigeracion para mantener
la temperatura cediendo calor al ambiente.

3.- Entalpia

Las reacciones quimicas en la naturaleza suelen tener lugar a presion constante, sin embargo,
la variacidon de energia interna, cuando solo hay trabajo PV, es igual al calor intercambiado por
el sistema a volumen constante. Por lo que es mas conveniente definir una nueva funcion de
estado cuya variacion sea igual al calor intercambiado a presion constante. Esta magnitud es la
entalpia que se define por la ecuacion:

H=U+PV

La entalpia es una funcion de estado pues solo depende de otras funciones de estado: la energia
interna, la presion y el volumen. Las unidades de la entalpia son las unidades de la energia (J o
kJ; cal o kcal) puesto que U y PV tienen unidades de energia.

Si se realiza un cambio en el sistema del estado 1 al 2, la variacion de entalpia sera:
AH=H,-H; =U,-U; + BV, — PV,

Si la presion es constante:
AH = AU + PAV = Qp + W+ PAV = Qp

pues como vimos, a presion constante el trabajo PV es W = —P X AV.
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Por lo tanto, en procesos donde solo haya trabajo PV:
Si el volumen es contante: AU = Qy
Si la presion es contante:  AH = Qp AH = AU + PAV Qp = Qy + PAV

Si presion y volumen son constantes: AU = Qy = Qp = AH

Para entender la expresion Qp = Qy + PAV, supongamos que un gas ideal absorbe calor (Qv)
a volumen constante y pasa de 25 °C a 50 °C. A esa temperatura la presion aumentara y si P es
constante se expandira dando trabajo a los alrededores (—PAV ) y reduciendo su energia interna
y su temperatura por lo que tendrd que absorber la misma cantidad de calor que el trabajo

generado para mantener la temperatura a 50 °C

4. Capacidad calorifica.

En ausencia de transiciones de fase, cuando se afade calor a una sustancia aumenta su
temperatura, el calor aumenta la energia térmica de las sustancias, pero cada sustancia
transforma esta energia en movimiento (temperatura) dependiendo de sus propiedades. La
capacidad calorifica de un sistema es la cantidad de calor necesario para aumentar un grado su
temperatura:

dQ
Csistema = 7m
dT
Esta es una propiedad extensiva y depende del tamafio, por lo que se define la capacidad
calorifica especifica o calor especifico, c, de una sustancia como:
1dQ
mdT

Donde m es la masa de sustancia, en gramos, que absorbe el calor Q. La capacidad calorifica

especifica nos indica la cantidad de calor necesario para aumentar un grado la temperatura de
un gramo de sustancia y depende de la sustancia, de la temperatura y de la presion. Como el
calor no es una funcion de estado, también depende de las condiciones dado que parte del calor
podria utilizarse para realizar trabajo en lugar de aumentar la energia térmica del sistema. Como
hemos visto, cuando solo hay trabajo PV, a volumen constante el calor se iguala a la diferencia
de energia interna y a presion constante a la diferencia de entalpia del sistema. Por ello se

definen las capacidades calorificas a volumen constante, ¢y, y a presion constante, cp:

1 /dQ 1dU
& :E<ﬁ)v ~mdT
1 /dQ 1 dH
cp =B<ﬁ)p ~mdT

También puede definirse la capacidad calorifica molar como el calor necesario para aumentar

un grado un mol de sustancia. En este caso:
Col 1)_1dH_ 1 dH_M ( )
Pmoar_ndT_m/MdT_ cp(gramo

Donde M es la masa molar de la sustancia y H la entalpia de n moles de sustancia.

10
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Tabla 1. Capacidades calorificas a 25°C y 1 atm, en cal g! K!

Sustancia Cp Sustancia  ¢p Sustancia  ¢p

Agua () 1.000 Helio 1.240 02 (g) 0.219
Agua (g) 0.478 Aire seco 0.240 Hierro 0.108
Hielo (0 °C) 0.500 Argon 0.124 Oro 0.031
Nitrogeno  0.248 CO2(g) 0.202 Etanol 0.573

La capacidad calorifica es funcion de la temperatura, por ejemplo, en la figura se muestra la
variacion de la capacidad calorifica del agua con la temperatura.

127,
. hielo , , agua
u liquida
b0 . |
o . —
s 10 | |
o
&
gas
0.8
06_ : ]
! !
1 1
. 1 i
/ _—
i i
04Tt T T Tt T T

-50 25 0 25 50 75 100 125 150 175
0

Sin embargo, las sustancias perfectas como los gases ideales y los sdlidos cristalinos ideales
tienen una capacidad calorifica constante. Suponiendo que la capacidad calorifica permanece
constante, la cantidad de calor necesaria para aumentar la temperatura de una sustancia,
por ejemplo, a presion constante, sera:
Q T,
f dQ =Qp = f mcpdT = mcpAT = nCpAT
0 Ty
Teniendo en cuenta la definicion de entalpia y derivando:
dH dU d(PV)
ar —dr " dr
Y de la definicion de capacidad calorifica especifica:
d(PV)
dT

Para solidos y liquidos, el volumen varia poco con el calentamiento, por lo que:

mcp =mcy +

Para gases ideales, PV=nRT, luego:
mcp = m cy + nR

Y si se utilizan capacidades molares, como m/n=M:

Cp(molar) = Cy(molar) + R

11
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Problema 2. Determina la capacidad calorifica especifica molar para un gas ideal a volumen
y a presion constante.

Se ha visto que para un gas ideal monoatdmico:

sla

3 3
U= nRT Unnotar = — = > RT

Por lo tanto:

dUporar 3 3 cal
CV(molar) = T = ER = E X 1.987 = 2.985 ol K
5 cal
Cp(molar) = Cy(molar) + R = ER =4.968 —oIK

Si comparamos con los valores de la tabla:
Helio:  Cp = Mcp(g) = 4.00 X 1.24 = 4.960 cal/mol/K
Argon: Cp = 39.95 X 0.124 = 4.954 cal/mol/K
Oxigeno: Cp = 32.00 X 0.219 = 7.01 cal/mol/K
Nitrogeno: Cp = 28.01 x 0.248 = 6.95 cal/mol/K
Agua: Cp = 18.02 X 0.478 = 8.61 cal/mol/K

Vemos que los gases nobles se acercan al valor esperado, pero al aumentar la complejidad de la
molécula la aparicién de movimientos vibracidn de los &tomos en los enlaces, adsorbe parte del calor

aumentando la capacidad calorifica.

Problema 3. La composicion del aire seco es basicamente nitrégeno, oxigeno y argoén.
Suponiendo una composiciéon de 78.08, 20.95 y 0.97 % v/v respectivamente. Estima la Cp y
C, del aire suponiendo que se comporta como un gas ideal. Determina el calor necesario
para aumentar la temperatura de un litro de aire seco de 15 a 30 °C.

Puesto que la composicion esta dada en porcentaje en volumen, sera proporcional al porcentaje molar,

por lo tanto, considerando los valores del problema 2:
Aireseco:  Cp = 0.7808 X 6.95 + 0.2095 x 7.01 4+ 0.0097 X 4.954 = 6.94 cal/mol/K
Aire seco: Cy = 6.94 — 1.987 = 4.953 cal/mol/K
El peso de un mol de particulas de aire sera:
g/mol Aire seco = 0.7808 x 28.02 + 0.2095 x 32.00 4+ 0.0097 x 39.95 = 28.97 g/mol
Aire seco: cp(g) = 6.94/28.97 = 0.240 cal/g/K

Que es el valor de la tabla 1.

Problema 4. Un sistema formado por 0.16 moles de gas ideal a 1 atm y 298 K absorbe
200 J de calor a presion constante. Indica la variacion de temperatura que tendra lugar, la
variacion de energia interna, y el trabajo producido.

Sabemos que 1 cal = 4.184 J, por lo tanto:

cal 184t = 2079
molK~ cal ~ 7" 7 molK

Cp(molar) = 4.968

La variacién de tamperatura:
Q= nCpAT - 200 = 0.16 X 20.79 X AT - AT = 60.1K

La variacion de energia interna:

3 3
AU = EnRAT = 50.16 X 8314 x 60.1 =120]

12



J. J. Baeza Tema 1

Por lo tanto:
AU=Q+W - W=AU-Q=120-200=-80]
También podria haberse calculado la diferencia de volumen:

nRAT 0.16 x 0.08206 x 60.1

W = —-PAV =-1x0.788 = —0.788 atm L X 101.3 = —80]

5. Calor de reaccion: Ley de Hess.

Hemos estudiado sistemas cuya composicion no cambiaba durante la transformacion y en los
cuales la transformacion se debia a la energia intercambiada con los alrededores. Para estudiar
una reaccion quimica debe tenerse en cuenta que se va a producir un cambio en la composicion
del sistema y una transformacion de energia quimica en energia térmica. Hasta ahora hemos
definido la variacion de las variables termodinamicas como la diferencia entre un estado inicial
y otro final. Pero para reacciones es mas conveniente medir la energia quimica puesta en juego
en una conversion completa de reactivos a productos, por ello, se define el calor de reaccion
como al calor intercambiado durante la conversion completa de los reactantes en productos a
temperatura constante. La temperatura inicial y final debe ser la misma para que no haya
variacion en la energia térmica y el calor medido se deba solo a la energia quimica de la
reaccion. Por otro lado, la transformacion debe ser completa para que el calor medido se

relacione con un avance completo de la reaccion, como se vera mas adelante:

Reactivos — Productos

Por lo tanto:

AU = Uproductos — Ureactivos = z v; X Uj

Donde U; es la energia interna por mol de la sustancia i, y v; su coeficiente estequiométrico en
la reaccion, con signo positivo para los productos y negativo para los reactivos. Veamos la
utilidad de esta definicion suponiendo la siguiente reaccion de combustion en fase gas:

N, + 0, - 2NO
Sea el estado inicial del sistema es una mezcla de reactivos y productos:
Uy = nyo X Uno + 0y, X Uy, + 103, X U,
La energia interna del sistema es la contribucion de todos sus componentes, por ello todos

suman. Supongamos que en este sistema una parte de nitrégeno y oxigeno reaccionan para dar

lugar al estado final, a la misma temperatura para que la U de los compuestos sera constante:
UZ = Nno X UNO + nN2 X UN2 + n02 X U02
La variacion de energia interna entre los dos estados sera:
— — [0) o 0
AUproceso = UZ - Ul = (nNO - rlNO) X UNO + (nNZ - nNZ) X UNZ + (noz - noz) X UOZ

El grado de avance (&) cuantifica la extension en que se ha producido la reacciéon y estd
relacionado la variacion de moles debida a la reaccion:

13
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0 _ o _ no
£ = NNo —Nno _ 0N, 70N,  No, 7 1o,
2 -1 -1

Por lo tanto, despejando:
NNo —NNp = 2§  ny, —ny, =—§ np, —ng, = —§
Sustituyendo:
AUproceso = 2§ X Uno — & X Uy, — §X Uo,
AUpyoceso = § X (2 Uno = Un, = Uo,) = § X AUreqccion

Por ello, a partir de la energia interna de reacciéon podemos calcular la variacién en una

transformacion concreta si sabemos el grado de avance que ha tenido lugar.

De igual forma, para la entalpia de reaccion se tiene:

AH = Hproductos — Hreactivos = Z v; X Hj
Si la reaccién se invierte, la variable de reaccion cambia de signo:

Reactivos — Productos AHgr_p = Hp — Hy

Productos — Reactivos AHp_gr = —AHg_p = Hg — Hp

Relacion entre entalpia y energia interna para una reaccion en fase gas

Para una reaccion en la que intervienen gases a presion y temperatura constantes, el cambio de
volumen sera proporcional al cambio de moles de gases entre productos y reactivos.
Considerando la ecuacion de los gases ideales:

PAV = PVp — PVg = npRT — ngRT = RTAn

Por lo tanto, la entalpia de reaccién sera:
Qp = AH = AU + PAV = AU + RTAn

donde An es la diferencia entre los moles de gases en los productos y los reactivos (la suma de
los coeficientes estequiométricos de los gases en los productos menos la suma de los
coeficientes estequiométricos de los gases en los reactivos).

Problema 5. La reaccion de disociacién del Hz(g) tiene una entalpia de 436 kJ/mol a 25°C
y 1 bar. Considerando que se comportan como gases ideales establecer los componentes de
esta variacion de energia.

Si suponemos que se comportan como gases ideales las energia internas térmica a V constante seran:

5 5
Utérmica 1, (diatomico) = EnRT =3 X 1x 8.314 x 298.15 = 6197 ]

3 3
U sérmica 2z (Monoatémico) = EnRT =35 X 2% 8.314 x 298.15 = 7436 ]

AUigrmica = 7436 — 6197 = 1239

14
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Por lo tanto, los atomos de H necesitan mas energia térmica para mantener la
temperatura a 25 °C. Ademas, ahora hay 2 moles de H por lo que el sistema se expande
a P constante y realiza un trabajo contra los alrededores:

W = —PAV = — RTAn = —8.314 x 298.15 X 1 = —2479 ]
AU, eqeeion = AH — RTAn = 436000 — 8.314 x 298.15 X 1 = 433521 ]

Esta energia incluye la energia utilizada para romper los enlaces y la necesaria para mantener la
temperatura constante, luego:

AUgypmica = 433521 — 1239 = 432282 ]

Asi pues, el sistema absorbe 432282 ] para romper el enlace de un mol de moléculas de dihidrogeno,
1239 ] para mantener los dtomos de H a 25 °C a volumen constante y 2479 ] para mantener la
temperatura después de la expansién pues el sistema se habria enfriado al ceder energia en forma de
trabajo al entorno:

AH = Qp = 432282 + 1239 + 2479 = 436000 ]

Problema 6: El calor de combustion del acido tartarico solido, C4HgOs, a volumen constante
y a 20 °C es de -276.2 kcal/mol. Calcular el calor que se desprendera en la combustion de
1.0 g de este acido a presién constante.

Ajustando la reaccién de combustién:
5
C4H606 (s) + 502 ® - 4 COZ ) +3 HZO )

La relacién entre variacién de energia interna y entalpia de la reaccion:
Qp = AH = AU + RTAn

sustituyendo:

5 cal
AH = —276200 + 1.987 x 293.15 x (4 - E) = —275292m = —275.3 kcal/mol

Recordemos que el valor de R debe utilizarse con las unidades adecuadas:
R=0.08206 atm.L/mol K=8.314 J]/mol K=1.987 cal/mol K

Los moles de acido tartarico que reaccionan son:

lg
= ———————=0.006663 mol
"= 150.09 g/mol motes
Como el acido tartarico ha reaccionado completamente, el grado de avance sera:
0 —0.006663
&= S E—— 0.006663

Por lo tanto el calor desprendido en este proceso:

Qp = AHproceso = & X AH = 0.006663 x (—275.3) = —1.834 kcal

Por lo tanto, AH> AU si hay mas moles de gases en los productos que en los reactivos (An>0),
AH= AU, si los moles de gases son iguales en productos y reactivos (An=0) y AH< AU si hay
mas moles de gases en los reactivos que en los productos (An<0). Para conocer la cantidad de
calor intercambiado habra que estudiar las magnitudes en valor absoluto. Asi, en el problema
anterior, aunque AH> AU, se cede mas calor a volumen constante que a presion constante
(276.2>275.3), pues como An>0, a presion constante, parte del calor se trasforma en trabajo de
expansion.
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Propiedades de la entalpia de reaccion

Las propiedades de la entalpia de la reaccion son:

¢ Es una propiedad extensiva: La entalpia de reaccién, igual que la energia interna de
reaccion es una propiedad extensiva y depende de la estequiometria de la reaccion,
si se multiplican por 2 los coeficientes estequiométricos, también se multiplica por dos
el calor de reaccion pues reaccionan el doble de moles de sustancias. Por ello, para hacer
intensiva la entalpia de reaccion puede darse en kJ/mol, lo que indica el calor de reaccion
cuando reacciona un mol del reactivo de interés. Por ejemplo, la descomposicion del
peroxido de hidrégeno:

2H,05 ac) = 2H,0 () + 03 g AH = —195.6 K]
1 K]
HZOZ (ac) d HZO(I) + 502 (®) AH = _978m

Vemos que un valor es el doble del otro pues tal como indican los coeficientes
estequiométricos reaccionan dos moles de perdxido de hidrogeno.

Cambia su signo al invertir el proceso, dado que es una funcién de estado, si se realiza
el proceso en sentido contrario la variacion de una funcién de estado cambia de signo. Por
ejemplo:

N3 (g + Oz(g = 2NO (g AH = 180.5Kk]

Es una propiedad aditiva: al ser una funcion de estado su variacion entre dos estados no
depende del camino, por ejemplo, una reaccion puede plantearse en dos pasos:
N3 (g) + O2(g = 2NO (g AH = 180.5 K]
2NO (g) + 03 () = 2NO; (o AH = 114.1K]
O en un solo paso:
Ny ) + 202 g = 2NO; (g AH = 180.5 + 114.1 = 294.6 kJ
Esta es la base de la ley de Hess que se estudiara en el siguiente apartado. Estas reacciones
no indican como tiene lugar la transformacion, solo comparan la variacion de entalpia entre
productos y reactivos. En el Tema 9 se estudiaran los mecanismos de reaccion que si
definen como tiene lugar la transformacion de los reactivos para dar los productos.
Depende del estado de agregacion de los reactivos y productos, es 1dgico pues el estado
de agregacion define el estado del sistema. Por ello es importante comprobar si estan en
estado gas, liquido o so6lido, pues en los cambios de estado también se intercambia calor,

por ejemplo, para la combustion del hidrogeno a 25°C y 1 atm:
Hy )+ 1/2 055 = Hy0 (g AH = —241.8K]
Hz g + 1/2 03 = H20 AH = —285.8k]

Y puesto que la entalpia de reaccion es AH = Hproquctos — Hreactivos 12 entalpia del agua

liquida es diferente a la del agua en fase gas.
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Depende de las condiciones experimentales, la entalpia de reaccion y todas las
magnitudes termodindmicas pueden cambiar con las condiciones experimentales,
principalmente de temperatura y presion. Por ello, es necesario definir unas condiciones
estandar a las que referir los valores que se encuentran en las tablas. La [IUPAC define la
condicion estandar refiriéndola a la presion 100 kPa (1 bar o 0.9869 atm) como presion
estandar. Antes de 1982 era 1 atm, valor que todavia mantienen otros organismos. Respecto
a la temperatura no hay una condicion estandar aceptada por todos los organismos,
variando entre 0 y 25°C. Las funciones de estado medidas en condiciones estandar se
indican con el superindice ° (AH®, AU®). Las condiciones mas usuales en las tablas son
1 atm o 1 bar y 25°C, sin embargo, es necesario comprobar las condiciones en las que se
dan los valores. Por ejemplo, para la reaccion de formacion del amoniaco:
3H, (g + Na(g = 2NHs (g AH® = —92.22 K]
Si recordamos la definicion de entalpia de reaccion
AH = 2 HRy,  —3H},  —HR, = —9222K

Luego se estd comparando la entalpia (o energia interna u otra variable termodinamica) de
los productos (2 moles de NHz(g)) con los reactivos (3 moles de Hap) y 1 mol de Nag))
ambos en condiciones estandar de 1 bar y 25 °C. La reaccion seria el camino para llegar de
reactivos a productos. También es usual dar la entalpia en unidades molares de un reactivo,
por ejemplo, en el caso anterior AH® = —46.11 k] /mol de amoniaco formado.

Las reacciones pueden clasificarse de acuerdo con el signo de su calor de reaccion:

Reaccion endotérmica (“endo” significa dentro): El sistema absorbe calor de los
alrededores cuando tienen lugar la reacciébn y puesto que el sistema gana calor
y AH > 0. Por ejemplo, en la fusién del hielo:

H;0 )+ Q- H,0q AH = 6.02 k] /mol

En un sistema aislado una reaccién endotérmica dara lugar a una disminucion de la
temperatura. Por ejemplo, en un sistema aislado compuesto por agua a 25 °C y hielo a
0 °C, el hielo tomara calor del agua fundiéndose hasta que ambos alcancen la temperatura
de 0°C o se funda todo el hielo.

Reaccion exotérmica (“exo” significa fuera): la reaccion cede calor a los alrededores, por
ello AH < 0. Un ejemplo de reacciones exotérmicas son las reacciones de combustion
donde un compuesto reacciona con oxigeno para formar los 6xidos correspondientes, por

ejemplo, la reaccion de combustion del metano es:
CHy@ + 205 = COz +2H,0()+Q AH = —890.3 k] /mol

El metano es el componente principal del gas natural, al arder se desprende calor que puede
utilizase para calentar un recipiente con agua. Si una reaccion exotérmica tiene lugar en un
sistema aislado aumenta la temperatura del sistema.

En las reacciones exotérmicas, la energia total de los productos es inferior a la energia
total de los reactivos. En las reacciones endotérmicas, ocurre lo contrario. Evidentemente,

la reaccion inversa de una reaccion endotérmica es exotérmica y viceversa.
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Ley de Hess

Las entalpias de reaccion pueden medirse experimentalmente mediante un calorimetro, que
permite aislar el sistema del exterior y una vez terminada la reaccion se mide la variacion de
temperatura del interior del calorimetro y se relaciona con el calor de reaccion. Cuando no es
posible aplicar este método directo, se puede utilizar un método indirecto que consiste en el
calculo del valor de la entalpia, a partir de las entalpias de otras reacciones relacionadas. Como
se ha visto, la entalpia de reaccién es una propiedad aditiva por ser una funcién de estado, y
depender solo de los reactivos y de los productos. Por ello, si el paso de reactivos a productos
puede hacerse en diferentes etapas, la entalpia de la reaccion serd la suma de las entalpias de

los pasos intermedios. Veamos el ejemplo del proceso de vaporizacion del agua a 25°C:

0\ H0 )
1
H,0q) » Hy + 502 @ AHy= +285.8 kJ/mol

1
H, @© + EOZ ® ~ H,0 ® AH, = —241.8 k] /mol

Por tanto, si una reaccion se puede plantearse como la suma de una serie de procesos, la entalpia

de reaccion global sera igual a la suma de los cambios de entalpia de los procesos que la forman:

AH=ZaiXAHi

Donde ai es un numero por el que debe multiplicarse cada reaccion para ajustar la reaccion
global. Esta es la ley de Hess pues fue propuesta por Germain Hess en 1840 y también es una
forma de establecer el principio de conservacion de la energia.

La ley de Hess resulta muy ttil para obtener indirectamente entalpias de reaccion dificiles de
medir. Asi, cuando no es posible la medida directa del calor de una reaccion, porque sea muy
lenta o tenga reacciones laterales, podemos calcular su valor de modo indirecto mediante la
combinacion adecuada de otros procesos que, partiendo del mismo estado inicial, lleguen al
mismo estado final. Para aplicar la ley de Hess, se deben sumar las reacciones quimicas, de tal
manera que se cancelen todas las especies, excepto los reactivos y productos que aparecen en
la reaccion global.

En ocasiones puede ser complicado combinar las reacciones para obtener la reaccion final. El
proceso se facilita planteando un sistema de ecuaciones considerando la suma de coeficientes

estequiométricos de cada especie implicada, para la especie k:

vk,f = z a; X Vk,i

Donde v r es el coeficiente estequiométrico de k en la reaccion final y vi; el coeficiente en la

reaccion i. Debe recordarse que los coeficientes son positivos para los productos y negativos
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para los reactivos: Por ejemplo, para el equilibrio de vaporizacion del agua tal como lo hemos
planteado anteriormente:

Para H,0 (: —1=a, x(-1)
Para H,0 g : +1=a, x(+1)
Para Hj (g): 0=a, X (+1) +a, x(-1)
Para 0, g: 0=a1x(+%)+a2x(—%>

Vemos que hay ecuaciones redundantes, lo que ocurre cuando hay més especies que reacciones.
De las dos primeras obtenemos a1=1y a>=1

Problema 7: Calcular el cambio de entalpia y energia interna en kJ, para la reaccion:
Hyg + 1/20;¢9 » H,0q)
Si conocemos las entalpias siguientes todas a 25 °C:
C (s) + ZHZO ® 4 C02 ® + 2H2 (s) AHl = 21.5 kcal
1
C (s) + 502 ® - CO ) AHZ = —26.4 kcal

H;0 ) = H0() AH; = —10.5 kcal

1
O+ 502 @ = COz (g AH, = —67.7 kcal

Plantearemos el sistema de ecuaciones:

(1) ParaH,g: —1=2xa

(2) Para 0, : —%=—%Xa2—%xa4
(3) ParaH,0: +1=a;

(4) ParaH,0 g: 0=-2Xa, —as
(5) ParaC: 0=—-a, —a,

(6) Para COy y: 0=a,+a,

(7)  ParaCO : 0=a,—a,

Hay 7 ecuaciones y 4 incognitas luego 3 son redundantes. De la ecuacion (1), a1=-1/2, de la (3) as=1,
dela (5) az=1/2y dela (6), as=1/2, Finalmente:

1 1 1
AH = — 2 AH; + 5 AH, + AHg + 5 AH, = —683 keal  (x 4.184 = ~285.8k])

Conocida la variacién de entalpia, podemos obtener la variacidon de energia interna:

cal 1
—68300 cal = AU + 1.987 — K x 298.15K X (—1 - —) mol
mol 2
Despejando:

AU = —68300 + 888.6 = —67411 cal = —67.4kcal (X 4.184 = —282.0 k])
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5. Entalpia estandar de formacion.

La ley de Hess permite obtener entalpias de reaccion a partir de datos conocidos de otras
reacciones, esto tiene multiples aplicaciones, entre ellas, permite tabular las entalpias estandar
de formacion de los compuestos quimicos (AH®%), y a partir de ellas, determinar la entalpia de
otras reacciones. La reaccion de formacion es la reaccion en la que se produce la sustancia a
partir de sus elementos constituyentes en su estado mas estable. Por ejemplo, para la glucosa:

6C (s) + 6Hy (g) + 30, () = CeH1206 sy  AHP = —1268 kJ/mol

Aqui, es importante considerar que, aunque pueda escribirse una reaccion quimica como la
anterior, no quiere decir que el proceso tener lugar experimentalmente, solo muestra la
transformacion a la que se refiere la variacion de entalpia al pasar de reactivos a productos.
Muchas reacciones de formacion no pueden medirse experimentalmente por ser muy lentas o
tener reacciones laterales (por ejemplo, en el caso de la glucosa se formaria agua). En estos
casos, los valores de la entalpia de reaccion tabuladas se obtienen a partir de datos
experimentales de otras reacciones.

Algunos elementos en su forma mas estable en condiciones estdndar son: Na (s), H2 (g), N2 (g),
02 (g), y B2 (I). Como se desprende de la definicion, los elementos en sus estados mas estables
tienen entalpia de formacion igual a cero, pues en su formacion son el estado final y el inicial:

Oz = O2¢ AHF =0

Sin embargo, puesto que muchos elementos quimicos pueden encontrarse en diversas formas,
la entalpia de formacion de los otros estados no sera cero:

C (grafito) — C (diamante) AH; =19k
Tabla 2. Entalpias de formacion de algunos compuestos a 25°C y 1 bar, en kJ/mol

Compuesto  AHf Compuesto AH° Compuesto AH°¢

CHa4 ) —74.8 CeH1206(¢s) —1268 NH3 ) -46.11

C2He 9 —84.7 H20 (g) —241.8 NO2 +33.2
n-CeHi4 ) —198.7 H20 ) —285.8 NO (g +90.3
CH3O0H ) —238.7 COz —393.5 KCI(s) —436.7
C:2Hs0H ¢ =277.7 CO —110.5 KCIO3(s) —397.7

Debe tenerse en cuenta que las formas moleculares de Hz, N> y Oz son mas estables que los
atomos correspondientes:

1

En ocasiones se ha elegido forma de referencia una menos estable como es el caso del fosforo
(la referencia es el fosforo blanco), sin embargo, el fosforo rojo es mas estable:

P (s, blanco) — P (s, rojo) AH; =-17.6kJ
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Un caso especial son las reacciones ionicas en disolucion, en las que se asigna un valor cero de
referencia al H' (aq), AH{ [H" (aq)] = 0.

Para obtener la entalpia de una reaccion a partir de las energias de formacion se aplica la ley de

Hess y se llevan los reactivos a sus elementos y de ellos a los productos: lo tanto:

N
H Reactivos

o

AH
Productos

AH® = Zvi x AH?

-AH% ot
f, reactivos AHOf’ productos

Elementos

Donde v; es el coeficiente estequiométrico con su signo, positivo para los productos y negativo
para los reactivos.

Dado que las entalpias de formacion dan lugar a la sustancia pura, la entalpia estindar de
reaccion mide el calor de reaccion cuando los reactivos en sus estados estandar pasan a
productos en sus estados estandar. Como veremos en el tema 3, el estado estandar de una
sustancia es su forma pura a 1 bar.

Problema 8. Aplicando las entalpias de formacion de la Tabla 2, obtener la entalpia de
combustion del etanol en condiciones de 1 atm y 25°C

La reaccién de combustion ajustadas es:
CZHSOH ) +3 02 ® 4 2C02 ® + 3H20 ® AH® =?
Por lo tanto

AH® = 2 X AHf o, @ T3X% AH?HZO(g) — 3 X AHf,, @ AHfe, 4 on o
AH® = =2 x 393.5 — 3 x 241.8 — (—277.6) = —1234.8 k] /mol
Problema 9. En la combustion completa del hexano se liberan 11.57 kcal/g. Calcular su

calor de formacion a 25°C sabiendo que el del CO; g es de -94.0 kcal/mol y el del H2O ) de
—68.3 kcal/mol.

Obtendremos la entalpia de combustiéon por mol, como la masa molar del hexano es 86.2 g/mol:
19

Por lo tanto:

—9946 =—-6X94—7 X 68.3 — AH?CGHn(l)

AHfe ,, o = —47.5kcal/mol
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Quimica General II La energia de las reacciones quimicas

Entalpias de enlace

La rotura o formacion de un enlace implica un intercambio de energia. Se define la entalpia de
disociacion de enlace en una molécula como la energia necesaria para romper el enlace de un
mol de moléculas en estado gaseoso a P constante. Este valor tiene variaciones dependiendo
del compuesto, por ello se tabula la entalpia media de enlace que es el valor promedio de las
entalpias de disociacion de un enlace determinado en un gran nimero de moléculas diferentes.

Mediante la siguiente expresion, se puede tener una estimacion aproximada de la entalpia de
una reaccion en fase gas, donde se rompan y formen enlaces:

o _ 0 0
AH® = Z AHenlaces rotos ~ Z AHenlaces formados

Tabla 3. Entalpias de enlace promedio de algunos enlaces a 25°C y 1 atm, en kJ/mol

enlace AH® Enlace AH® Enlace AH®
H-H 436 C=C 610 O-H 460
C-C 347 N=N 946 C-N 285
0-0 138 C-H 415 C=0 730
0=0 498 N-H 390 N=0 607

Problema 10. Determina la entalpia de la reacciéon obtencion de benceno (Ce¢Hs) a partir de
acetileno (CoHz) en fase gas, si sabemos que la entalpia de formacion del benceno en fase
gas es 82.6 kJ/mol y la del acetileno 226.7. Determina un valor aproximado para la energia
de enlace carbono-carbono en el benceno considerando que las entalpias de enlace de C=C
es de 820 kJ/mol y de C-H 415 kJ/mol.

La reaccién de combustion del benceno es:
3 CoHz () = CeHe g)
La entalpia de formacion es:
AH® =82.6 —3 X 226.7 = —597.5 k]
Y a partir de las entalpias de enlace:
—597.5 =3 X 820 + 6 X 415 — 6AHpenceno — 6 X 415
AHgcpenceno = 510 kJ/mol

Que es un valor algo mas mayor que la media de un enlace simple y uno doble (la media de ambos
enlaces es 478 k]).

7. Variacion de la entalpia de reaccion con la temperatura. Ecuacion de Kirchhoff

Si consideramos la definicion de entalpia de reaccion en funcion de las entalpias de los

productos y reactivos y derivamos respecto a la temperatura:

dAH_Z  dH;
ar 2.V ar
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Teniendo en cuenta la definiciéon de capacidad calorifica molar y considerando que H; esta
definida por mol de sustancia:

dAH
W = Z Vi X Cp,i(mOIar) = Cp(productos) - Cp (reactivos) = ACp
Integrando tendremos:
Tz TZ
j dAH = AH(T,) — AH(T,) = f ACp dT
Ty Ty
Por lo tanto:
T,
Ty

Esta es la ecuacion de Kirchhoff que relaciona la entalpia de reaccion con la temperatura.
Si se considera a las capacidades calorificas de las sustancias independientes de la temperatura:

Vemos que el termino de las capacidades calorificas evalua el calor necesario para pasar los
moles de sustancias que intervienen de la temperatura T; a T». Por ello, la ecuacion de Kirchoff
puede verse como un ciclo de intercambio de calor de productos a reactivos (entalpias de
reaccion) y del calor necesario para pasar las sustancias de la Ty a Tb.
Problema 11: Calcular el valor de AH® para la reaccion de combustiéon del etanol a 373 K

En el problema 8 obtuvimos AH3qg = —1234.8 kJ /mol

En la Tabla 1 tenemos las capacidades especificas en cal/g/K, las necesitamos en J/mol/K

Cpmolar,j = 4.184 X M X Cp g cal

Tendremos:

J

C =4.184 x 18.02 x 0.478 = 36.03 ——

PH20 (g) mol K
_ _ ]

Cp,o2 ® = 4,184 x 32.00 x 0.219 = 29.32m
|

Cp.co, g = 4184 X 44.01 X 0202 = 3720 ——

J
CpcoHs0H gy = 4184 X 46.07 X 0573 = 11045 ——

Por lo tanto, considerando la estequiometria de la reaccion:

ACp =2 %372+ 3x%x36.03—-110.45—-3x%x29.32 = —15.92L
mol K

Finalmente:

15.92
AHazs = ~1234.7 — o5 X (373 = 298) = ~1235.9 k] /mol
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