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1.-SISTEMAS
Es una parte pequeiia del universo que se aisla para someterla a estudio.
El resto se denomina ENTORNO.
Pueden ser:
e Abiertos (intercambia materia y energia con el entorno).
e Cerrados (no intercambia materia y si energia).
¢ Aislados (no intercambia ni materia ni energia).
En las reacciones quimicas:
SISTEMAS = Conjunto de Sustancias quimicas (reactivos y productos)

DEFINICION DE TERMOQUIMICA.

Es la parte de la Quimica que se encarga del estudio del intercambio energético de un sistema quimico
con el exterior.

Hay sistemas quimicos que evolucionan de reactivos a productos desprendiendo energia. Son las
reacciones exotérmicas.

Otros sistemas quimicos evolucionan de reactivos a productos precisando energia. Son las
reacciones endotérmicas.



VARIABLES DE ESTADO

Son magnitudes que pueden variar a lo largo de un proceso (por ejemplo, en el transcurso de una
reaccion quimica)

Ejemplos:

Presion.
Temperatura.
Volumen.
Concentracion.

FUNCIONES DE ESTADO

Son variables de estado que tienen un valor unico para cada estado del sistema.

Su variacion sélo depende del estado inicial y final y no del camino desarrollado.

Son funciones de estado: Presion, temperatura, energia interna, entalpia.
NO lo son: calor, trabajo.

TRABAJO TERMODINAMICO:

En las reacciones quimicas donde hay un incremento en el nimero de moles , hay una expansion de los gases
contra la presion exterior. Para determinar el valor del trabajo realizado por una fuerza externa cuando el

sistema se expansiona, consideramos un gas encerrado en un cilindro de superficie S. .
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A partir de la expresion del trabajo fisico: W= F. Ax () gas
S

Como la fuerza y el desplazamiento tienen sentidos opuestos: W =-FAx

La fuerza externa esta relacionada con la presion exterior ( pudiendo ser la presion atmosférica):

F=P.§ — W=-PSAx — W =-PAV

Si AV >0 .Expansion del sistema , el trabajo lo realiza el sistema y es negativo. W<0
Si AV<0 .Compresion del sistema , el trabajo se realiza sobre el sistema y es positivo. W>0.

2.-PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

TODO SISTEMA POSEE UNA PROPIEDAD TERMODINAMICA , LLAMADA ENERGIA
INTERNA , QUE TOMA UN VALOR DEFINIDO PARA CADA CASO Y QUE AUMENTA
CUANDO EL SISTEMA ABSORBE CALOR O SOPORTA UN TRABAJO.

ENERGIA INTERNA (U): es la energia total del sistema.

e Es imposible medirla. Q>0 Q<0
e En cambio, si se puede medir su variacion.

AU=Q+W W>0 W<0



Actualmente, se sigue el criterio de que toda energia aportada al sistema (desde el entorno) se considera
positiva, mientras que la extraida del sistema (al entorno) se considera negativa.

Asi, Oy W> 0 si se realizan a favor del sistema.

U es funcién de estado.

CALOR A VOLUMEN CONSTANTE (Qy)

Es el intercambio de energia en un recipiente cerrado que no cambia de volumen.
Si V' = constante, es decir, AV=0=>W=0=>
Q, =AU

CALOR A PRESION CONSTANTE (Qp)

La mayoria de los procesos quimicos ocurren a presion constante, normalmente la atmosférica.

En este caso, como p = cte, se cumple que W = — p - AV (el signo negativo se debe al criterio de
signos adoptado). Si AV > 0 el sistema realiza un trabajo hacia el entorno y en consecuencia pierde energia.

AU=Qp—pa4V = U;-Ui=Qo—p(V2—Vy)
QtUr+pVyi=Usy+p V;
Llamaremos entalpia “H” a “U + p }”’ de manera que:
Hi=U;+pVq Hz=U; +pV>

Q. =H,-H,=AH

H es una funcion de estado

A
= A , .
Reac. endotérmica = Reac. exotérmica
8 ® .
=3 Productos 3 Reactivos
£ j g AH <0
L : hr
AH>0
Reactivos Productos




Relacion O, con O,.

En gases aplicando la ecuacion de los mismos:
pV=nRT

Si p y T son constantes, la ecuacion se cumplird para los estados inicial y final: (p V; =n; R T)
(»p V2=mn2R T) con lo que restando ambas expresiones también se cumplira que:

p AV=AnRT

Como AH =AU+ p AV se cumplira que: (a p= cte)

AH = AU + AnRT

En reacciones de so6lidos y liquidos apenas se produce variacion de volumen y O, [ O, es
decir:

AU = AH
Ejemplo:

Determinar la variacion de energia interna para el proceso de combustion de 1 mol de propano a
25°C y 1 atm, si la variacion de entalpia, en estas condiciones, vale -2219,8 kJ.

CsHs(g) + 5 Oz(g) — 3 CO,(g) + 4 H,0(l)

AH =-2219,8 kJ

Nreactivos = 1+ 5 = 6 ; Nproductos = 3 (S6l0 moles de gases) = An =-3

AU =AH - An R T=-2219 kJ + 3 mol x (8,3 Jxmol 'xK™") x 298 K = —2214 kJ

4.-ENTALPIiA ESTANDAR DE LA REACCION

Se llama entalpia de reaccion al incremento entalpico de una reaccion en la cual, tanto reactivos como
productos estan en condiciones estandar (p = 1 atm; T =298 K = 25 °C; concentracion de sustancias disueltas

=1 M).

Se expresa como AH° y como se mide en J o kJ depende de como se ajuste la reaccion.

AH, = H® —H°

productos reactivos

Ecuaciones termogquimicas

Expresan tanto los reactivos como los productos indicando entre paréntesis su estado fisico, y a
. ., ., i . 0
continuacion la variacion energética expresada como AH (habitualmente como AH").



Ejemplos:

CH.(g) + 2 O,(g) — COx(g) + 2 HO(l); AH° = —890 kJ/mol
Ha(g) + V2 Oa(g) — H.0O(g); AH® = —241,4 kJ Imol

Nota: AH depende del nimero de moles que se forman o producen. Por tanto, si se ajusta poniendo
coeficientes dobles, habra que multiplicar AH® por 2:

2 Hy(g) + Oa(g) — 2 H,0(g) AH® = 2 x (—241,4 kJ)

5.-ENTALPIA ESTANDAR DE FORMACION (CALOR DE FORMACION).

Es el incremento entalpico (AH) que se produce en la reaccion de formacion de un _mol de un
determinado compuesto a partir de los elementos en el estado fisico normal (en condiciones estandar).

Se expresa como AHfO. Se trata de un “calor molar”, es decir, el cociente entre AHC y el nimero de
moles formados de producto. Por tanto, se mide en kJ/mol.

Ejemplos:
C(s) + Ox(g) — CO(g) AHP = — 393,13 kJ/mol
Ha(g) + 72 O2(g) — H20(1) AHP = — 285.8 kJ/mol

6.-LEY DE HESS. (SELECTIVIDAD)

"AH” en una reaccion quimica es constante con
independencia de que la reaccion se produzca en una o mas
etapas.

Recuerda que H es funcion de estado. Por tanto, si una ecuacion quimica se puede expresar
como combinacion lineal de otras, podremos igualmente calcular AH de la reaccién global
combinando los AH de cada una de las reacciones.

Ejemplo:

Dadas las reacciones:

(1) Hy(g) + ¥ O5(g) — H,0(g) AH,° =-241,8 kJ /mol

(2) Hy(g) + ¥ O5(g) — H,O(l) AH,’ = -285,8 kJ/mol

calcular la entalpia de vaporizacion del agua en condiciones estandar.

La reaccion de vaporizacion es:

(3) H,O(l) > HO0(g) AH’3 =7 A Ha(g) + 2 Oa(g)

(3) puede expresarse como (1)—(2),
luego : AHL = - 2418 kJ

AHQO = — 2858 kJ H,O(g)

A

AH;° =44 kJ

H,0(l)

Esquema de la ley de Hess



AHy = AH? — AH) = —241,8 kJ —(-285,8 kJ) = 44 kJ

AH°

vaporizacion

(agua) = 44 kJ x mol™

puesto que hay que dividir AH® entre en nimero de moles de agua vaporizados.

EJEMPLO: V2 O,

(1) C(s) +9£' /QO@ A Hr1=-393,5 KJ/mol
(2) CO(g) +&®2/(g)—> 2 (9) A Hr2=-283,0 KJ/mol (se invierte el sentido )
(3) C(s) + 202(g) CO (9) AHrs= ?

(invirtiendo el sentido de la reaacién 2 y sumando la anterior (1) obtenemos la reaccién 3)

A Hr3= A Hri - A Hg = (-393,5) - (-283,0) = - 110.5 Kj/mol

7.-APLICACION DE LA LEY DE HESS: CICLO DE BORN HABER.-

La reaccion global de formacion de NaCl es:
Na (s) + 2 Cl, (g) - NaCl (s) (AHy;=—-411"1 kJ)

que puede considerarse suma de las siguientes reacciones:

e Na(s) > Na (g) (AHyu = +107°8 kJ)
° % Cly(g) > Cl(g) (Vs AHyi=+121°3 kJ)
* Clg—>Cl (g (AH z = -348°8 kJ)

* Na(g) —>Na' (g (AHE = +4954 kJ)

e Na"(g+CI' (g >NaCl(s) (U=?)
De donde puede deducirse su valor de energia reticular (Ver tema enlace quimico):
U= A]‘[f— (AHsubl + % AH g+ AH g+ AHEI)

U=-411"1 k] -(107°8 kJ+ 121’3 kJ-348°8 kJ + 4954 kJ) =-786’8 kJ



8.-CALCULO DE AH’ (CALOR DE REACCION) A PARTIR DE AH’,.

Aplicando la ley de Hess podemos demostrar que:

AH® =2 n, x AH; (productos) — > n_x AH; (reactivos)

AHfo de todos los elementos en estado estandar es 0.

Ejemplo:

Conocidas las entalpias estandar de formacion del butano (C.H,y), agua liquida y CO,, cuyos
valores son respectivamente -124,7, -285,8 y -393,5 kJ/mol, calcular la entalpia estandar de
combustion del butano (entalpia molar).

La reaccién de combustion del butano es:
CaHio(g) +"°1202(g) —> 4 CO4(g) + 5H0(!) ; AH = 2

AH° = 3 n,AH(productos) — X n,AH{(reactivos) =
4 mol(-393,5 kJ/mol) + 5 mol(—285,8 kJ/mol) —1 mol(-24,7 kJ/mol) = —2878,3 kJ

Luego la entalpia estandar de combustion sera:

AH’

combustion

—-2878,3 kJ x mol™

puesto que hay que dividir AHC entre en numero de moles de butano quemados.

9.-ENERGIA DE ENLACE.

‘Es la energia necesaria para romper un mol de un enlace de
una sustancia en estado gaseoso’.

En el caso de moléculas diatomicas con un solo enlace, se corresponde con la energia necesaria para
disociar 1 mol de dicha sustancia en los atomos que la constituyen.

Para moléculas poliatomicas, la energia de enlace se toma como el valor medio necesario para romper
cada uno de los enlaces iguales. Asi por ejemplo, se sabe que para romper el primer enlace H-O del H,O se
precisan 495 kJ/mol mientras que s6lo se precisan 425 kJ/mol para romper el segundo, por lo que se suele
tomar el valor medio (460 kJ/mol) como energia del enlace H-O.

A_B(g) - A(g) + B(g) s AH = Eepjace= Ee ALY verifica que:

AHo reaccion = ZnAHenlaces rotos ~ ZnAHenlaces formados




Ejemplo:
Ha(g) > 2 H(g) ; AH = 436 kJ

e Es positiva (es necesario a portar energia al sistema) Enlace E, (kJ/mol)
e FEs una entalpia molar que se mide en kJ/mol. H-H 436
e Es dificil de medir. C-C 347
e Se suele calcular aplicando la ley de Hess. C=C 620
c=C 812
9.1.-Ejemplo de calculo de energias de enlace. 0=0 499
Calcular la energia del enlace H-Cl en el cloruro de hidrégeno CI=C 243
conociendo AH{(HCI) cuyo valor es -92,3 kJ/mol y las entalpias de | C—H 413
disociacion (energias de enlace) del H, y del Cl, de la tabla adjunta. C-0 315
C=0 745
La reaccion de disociacion del HCI sera: O-H 460
Cl-H 432
(4) HCI(g) - H(g) + Cl(9) AH’ =72 CI—Cl 243
(1) %2 Ha(g) + ¥4 Cla(g) > HCI(g) AHP(HCI) = 92,3 kJ
(2) H2(g) — 2H(9) E¢(H3) = 436,0 kJ
(3) Cla(g) — 2CI(g) E. (Cly) = 243,4 kJ

AHC ;= —AH? 1 + Vo (AHC;) + V5 (AH%3)
AH® = — (-92,3 kJ ) + ¥ x(436,0 kJ) + V2 x (243,4 kJ) = 432,0 kJ

E,(HCl) = 432,0 kJ x mol™

puesto que en la reaccion (4) se disocia un mol de enlaces H-CI.

10.-ENTROPIA (S)

Es una medida del desorden del sistema que si puede medirse y tabularse.

AS = Sfinal - Sinicial

Existen tablas de S’ (entropia molar estandar) de diferentes sustancias.

En una reaccién quimica:

AS® =2 n, x S? (productos) -2 n_x 8° (reactivos)

La entropia es una funcion de estado.



Ejemplo:

Calcula AS’ para las siguientes reacciones quimicas: a) N,(g) + O,(g) = 2 NO(g); b) 3 H,(g) +
N,(g) — 2 NH,(g). Datos: S’ (J-mol” x K*): H,(g) = 130,6; O,(g) =205; N,(g) = 191,5; NO(g) =
210,7; NHy(g) =192,3

AS® =2 n, x S°(productos) — 2. s° (reactivos)

a) AS® =2 mol x210,7 Jxmol x K" =(191,5 Jx mol " x K + 205 Jx mol" x K) =
24,9 Jx K™

b) AS°=2x192,3 Jx K'—=(3 mol x 130,6 J- mol' x K + 191,5 Jx K") =
-198,7 Jx K™

10.1.-SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA.
“En cualquier proceso espontaneo la entropia total del universo tiende a aumentar siempre”.
AS(universo) = AS(sistema) + AS(entorno) >0

A veces el sistema pierde entropia (se ordena) espontaneamente. En dichos casos el entorno se
desordena. Esto explica los procesos de condensacion de sustancias.

“La entropia de cualquier sustancia a 0 K es igual a 0” (maximo orden).
- Las § de los elementos en condiciones estandar no son “0” sino que son positivas.

-Equivale a decir que no se puede bajar de dicha temperatura. En procesos reversibles y a
temperatura constante se puede calcular AS de un sistema como:

as-2
T

y si el proceso quimico se produce a presion constante:

ASjistema= AH sistema// T ASeniormo= AH entorno// T
La energia transferida del sistema al entorno sera la misma pero de signo opuesto:
— AH sistema= AH entorno
s’ (entropia molar estandar) se mide en J x mol” 'x K"

AS,vaceisn S€ mide en Jx K.

Realmente ento no ocurre casi nunca y realmente en procesos expontaneos:

AS>Q/T



11.-ENERGIA LIBRE DE GIBBS (AG) (ENERGIA LIBRE O ENTALPIA LIBRE).

AS(universo) = AS(sistema) + AS(entorno) > 0 (p. esponténeos)
Multiplicando por T:
T AS(universo) =T AS(sistema) — AH gistema

Si consideramos el producto de -TAS(universo) como la disminucién de una nueva magnitud
denominada AG(energia libre de gibbs), la expresion que queda es:

— T AS(sistema) + AH(sistema)= AG <0
Definiendose una nueva funcion termodinamica que se expresa :

G=H-TS
En procesos espontaneos se cumple siempre que: AG<0

e Si AG > 0 lareaccion no es espontanea.
o Si AG =0 el sistema esta en equilibrio.

G es una funcion de estado.

Al igual que el incremento entalpico el incremento de energia libre de una reaccion puede obtenerse a
partir de AGf’ de reactivos y productos:

AG’ =2 n, x AG; (productos) -2 n_ x AG] (reactivos)

gu gﬂ

[ o :

= Reactivos

2 Productos =

© ) G<0

S AG >0 2

] - o Productos

5 L_Reactivos - w >
T, p = ctes. T, p = ctes.

Reaccién no esponténea Reaccion espontanea

12.-ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS

No siempre las reacciones exotérmicas son espontaneas.
Hay reacciones endotérmicas espontaneas:

e Evaporacion de liquidos.
e Disolucion de sales...
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Ejemplos de reacciones endotérmicas espontaneas:

e NH,CI(s) > NH,"(aq) + CI" (aq) AH°=14,7 kJ
e HyO(l) - H,O(g) AH = 44,0 kJ

Una reaccion es espontanea cuando AG = (AH — T X AS) es negativo.

Segun sean positivos o negativos los valores de AH'y AS (7 siempre es positiva) se cumplira que:

e AH<0yAS > 0= AG < 0 = Espontanea
e AH>0y AS <0 = AG > 0 = No espontanea
e AH<O0yAS <0= AG <0a T bajas = AG > 0 a T altas
e AH>0yAS>0—= AG<0aT altas = AG > 0 a T bajas
AH<0 AS 4 AH >0
AS >0 AS >0
Espontanea a Espontanea a
todas las temperaturas temperaturas altas
AH
AH<0 AH>0
AS <0 AS <0
Espontanea a No Espontanea a
temperaturas bajas cualquier temperatura
Ejemplo:

¢Serd o no espontdnea la siguiente reaccién 2H,0,() — 2H,O (I) + O,(g) sabiendo que AH;
(kJ/mol) H,O =-285,8; H,0, =-187,8 y que S (J/molK) H,0 = 69,9; H,O, = 109,6; O, = 205,0?

AH® = £ n,AH{(productos)- = n,4H{(reactivos) =
2 AHfo(H20) + AHfo(OZ) -2 AHfo(Hzoz) =

2 mol x (-285,8 kJ/mol) + 0 — 2 mol x (-187,8 kJ/mol) = -196,0 kJ

AS° =3 n, x S°(productos) — = n, x S(reactivos) =

2 S°H,0) + §°(0,) - 2 S°H.0,) =

2 mol x (69,9 J/mol x K) + 1 mol x (205,0 J/mol x K) — 2 mol x (109,6 J/mol x K) = 126,0 J/K
AG° = AH’ - Tx AS°=-196,0 kJ — 298 K x 0,126 kJ/K = -233,5 kJ

luego sera espontanea.
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