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\ 1 \ ENERGIA

La energia es una propiedad que se asocia a los sistemas materiales y que utilizan
los cientificos para describir o explicar muchos procesos. Es una propiedad que no
debemos confundir con el sistema mismo. La energia no es algo material, como lo puede
ser el carbon o cualquier otro combustible.

La energia es una propiedad de los cuerpos o sistemas que se relacio-
na con su capacidad para producir cambios en otros cuerpos o sistemas o
en ellos mismos.

Para entender el significado de esa magnitud debemos entender cuéles son sus
propiedades: la posibilidad de conversion o transformacién cambiando la forma en la
que se presenta, la conservacion de la cantidad total de energia sea cual sea el proceso
que ocurra, la degradacién o pérdida de utilidad de la energia y la transferencia de
energia de un sistema a otro.

Formas de energia

La capacidad que tenga un sistema para provocar cambios puede estar relacionado
con diferentes propiedades del sistema. En ese sentido se distinguen distintas formas de
energia, segin la propiedad a la que esté asociada. Las formas de energia que se tendran
en cuenta son:

Energia cinética: Es la que tienen los cuerpos por estar en movimiento.

Energia potencial (gravitatoria): Es la que tienen los cuerpos segtin su posicién
(con respecto a la Tierra).

Energia interna: Es la que tienen los cuerpos en funcién de las sustancias que lo
forman, de la cantidad que hay de cada una, asi como de la temperatura y estado de
agregacion en la que se encuentran. Tradicionalmente se ha diferenciado entre energia
térmica y energia quimica, de forma que se puede escribir:

Eintema = Etémica + Equimica

Podemos considerar que la energia térmica es la suma de las energias cinéticas de
cada una de las moléculas, tanto de traslacién como de vibracion o de rotacién de esas
moléculas. También contribuiria a esa energia térmica, la energia potencial eléctrica rela-
cionada con la fuerza de atraccién entre las moléculas. Mientras que una sustancia no
sufra ningtin cambio quimico, los cambios de energia interna se refieren a cambios en lo

que llamamos energia térmica.

Por otro lado, la energia quimica esta relacionada con los enlaces entre los &tomos
que forman las moléculas. Sus cambios ocurren fundamentalmente cuando hay cambios
quimicos, es decir, cuando se rompen esos enlaces entre los &tomos y se forman nuevas
moléculas.

El poder calorifico esta relacionado con la energia quimica de los combustibles.
Es la energia que proporciona la unidad de masa del combustible cuando se quema. La
reaccién de combustién de un combustible, por ejemplo de la gasolina, va acompanada
de una disminucién de la energia quimica de los productos respecto a la de los reactivos.
Esa diferencia de energia se manifiesta normalmente por un aumento de la energia térmi-
ca, es decir, por un aumento de la temperatura de los productos respecto a la de los
reactivos.
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En todas las formas de energia lo que se conoce sin ambigiiedad son variaciones
de energia. Cuando se hacen calculos de E; y E,, se obtienen valores aparentemente
absolutos, pero que en realidad son relativos a determinados sistemas de referencia. En
el caso de la energia interna, se acostumbra siempre a calcular variaciones.

Unidades de energia

La unidad de energia en el Sistema Internacional es el julio cuyo simbolo es J.
Otras unidades son:
La caloria, cuyo simbolo es cal, que equivale a 4,18 julios.

El kilovatiohora, cuyo simbolo es kWh, que equivale a 3 600 000 J.

« 1.1 Transferencias de energia: calor y trabajo |

Cuando aumenta o disminuye la energia de un sistema, se dice que ha existido
una transferencia de energia entre el sistema y el medio exterior. A la cantidad de
energia transferida entre dos sistemas se le llama calor, , o trabajo, IV, segtin sea debida
a una diferencia de temperatura entre ambos sistemas o a que un sistema ejerce una
fuerza sobre el otro desplazandolo.

El calory el trabajo no son dos formas de energia, sino dos mecanismos de trans-
ferencia de energia de un sistema a otro. El calor y el trabajo son energias en transito.

Trabajo

El trabajo es una magnitud que permite calcular las transferencias de energia entre
dos sistemas y las transformaciones de un tipo de energfa en otro dentro de un mismo
sistema cuando hay fuerzas que se desplazan.

Para calcular el trabajo realizado por una fuerza se multiplica el valor
de la fuerza por el desplazamiento de su punto de aplicacién y por el cose-
no del angulo que forman las direcciones de la fuerza y el desplazamiento.

AE =W = F Ax cos o

F F

= & [

La unidad de trabajo en el SI es el julio. Es lé6gico que se utilice la misma unidad
que para la energia, puesto que el trabajo mide variaciones de energia.

Una fuerza perpendicular al desplazamiento no realiza trabajo. Es decir, si:
o =90°% cos90°=0; W=FAx0=0

El trabajo realizado desde el exterior sobre un sistema mide la variacién de energia
de ese sistema. Si el sistema tiene mas energia al final de un proceso que la que tenia al
principio, ese proceso habra supuesto que el sistema gane energia; diremos que el trabajo
realizado sobre el sistema es positivo. Por el contrario, si el resultado de un proceso es
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que el sistema tiene al final menos energia que al principio, el sistema ha perdido ener-
gia; diremos que el trabajo realizado sobre el sistema es negativo.
+ W -w
Trabajo exterior positivo : aumenta la energia del sistema
Trabajo exterior negativo: disminuye la energia del sistema

Trabajo de expansion-compresion

En termoquimica es muy importante el trabajo de expansién-compresion asociado
a los cambios de volumen, AV, que sufre un sistema sometido a una presion, p.

El trabajo realizado para comprimir el gas es:

W= F Ax cosa F Compresién

Como F y Ax tienen la misma direccién (o0 = 0° ; e

cos0° = 1), el trabajo realizado es: ~——
W =F Ax

La fuerza, F, se puede calcular conocida la presion, p, F
ala que estd sometido el gas, y la seccién del cilindro. | [~—— TR

La disminucién de volumen del gas en el cilindro, se Vi gas
puede calcular como: | [l Y -

AV = S Ax; por lo que: Ax = AV/ S | /& v,
Sustituyendo en la expresién del trabajo: S S

W=FAx=pSAV/S=pAV

Para comprimir el gas hay que realizar un trabajo sobre el sistema, que segtn el
criterio de signos adoptado, es positivo. Como AV es una cantidad negativa, puesto que
en la compresioén, el volumen final del gas es menor que el inicial. Para que haya cohe-
rencia de signos tendremos que poner un signo menos en el segundo miembro:

W=-pAV

Calor

Es la energia transferida entre dos cuerpos cuando entre ellos hay
una diferencia de temperatura.

El calor siempre se transfiere desde el cuerpo que tiene mayor temperatura al
cuerpo que tiene menor temperatura, y esta transferencia se mantiene hasta que se alcan-
za el equilibrio térmico, es decir, hasta que las temperaturas de los dos cuerpos se igua-
lan. Seguiremos el mismo criterio de signos que con el trabajo: si el sistema gana energfa,
el calor tendra signo positivo; si pierde energia, serd negativo.

Unidades de trabajo y de calor

El trabajo y el calor son dos formas de transferencia de energia. Sus unidades son
las de la energia. En el Sistema Internacional: julio (J).
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Otra unidad que no pertenece al SI y se usa para medir el calor, el trabajo o la
energia es la caloria (cal).

Relacién entre las dos unidades:
1] = 0,24 cal
lcal = 4,18]

. 1.2 Efectos del calor |

Los efectos del calor pueden ser de tipo quimico y de tipo fisico.

- Efectos de tipo quimico. Los cambios quimicos que produce el calor son debidos
a que el aumento de energia del sistema (cuando se transfiere energia a un cuerpo) puede
producir que se rompan enlaces entre atomos de la sustancia, dando lugar a transforma-
ciones de unas sustancias en otras.

- Efectos de tipo fisico. Son dos, la variacién de temperatura y el cambio de estado
de agregacién del sistema.

1. Variacion de temperatura del sistema

Larelacién que hay entre el calor o energia ganada o perdida por el sistema y su
variacién de temperatura es:

Q=m-Ce- At
Siendo:
Q = calor o energia ganada o perdida por el sistema (cal)
m = masa del sistema (g)
Ce = calor especifico (cal/g °C)
At = t,—t, = incremento de temperatura (°C)

El calor especifico es una propiedad caracteristica de cada sustancia y representa
la energia necesaria para cambiar en un grado centigrado la temperatura de un gramo de
dicha sustancia.

2. Cambio de estado de agregacion

Cuando un sistema gana o pierde energia puede cambiar su estado de agregacion
(estado fisico) sin que varie su temperatura mientras dura el cambio de estado. Entonces
la energia ganada o perdida se invierte integramente en cambiar de estado al sistema.

Q:m.CL

Siendo:

Q = calor o energia ganada o perdida por el sistema (cal)

m = masa del sistema (g)

C, = calor latente de cambio de estado (cal/g)

El calor latente de cambio de estado es una propiedad caracteristica de cada sus-
tancia. Representa la energia necesaria para producir el cambio de estado de un gramo de
esa sustancia, cuando estd a la temperatura del cambio de estado.
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\ 2 \ FUNDAMENTOS DE LA TERMODINAMICA

La Termodinamica es una parte de la Fisica que estudia el calor, el trabajo, la
energia y los cambios que provocan en los estados de los sistemas.

Sistema

Es una parte de universo separada del resto por unas paredes reales o imaginarias.

Clasificacion de los sistemas

Atendiendo al tipo de interaccion entre el sistema y su entorno, los sistemas se
clasifican en:

- Sistema abierto, aquel que puede intercambiar materia y energia con el exterior.

- Sistema cerrado, aquel que puede intercambiar energia, pero no materia con el
exterior.

- Sistema aislado, aquel que no permite intercambiar materia ni energia con el
exterior.

Estado de un sistema

Para describir como es y cémo se comporta un sistema, se utilizan los valores de
sus propiedades fisicas y quimicas més relevantes, que definen el estado del sistema.

En el caso de sistemas termodindmicos estas propiedades tienen que ser
macroscépicas, y se les suele denominar variables termodinédmicas.

Desde un punto de vista macroscépico, las variables termodindmicas se denomi-
nan:

- Extensivas, cuando su valor depende de la cantidad total de materia que tiene el
sistema. Por ejemplo la masa, el volumen, la cantidad de sustancia, la energia interna, la
entropia, etc.

- Intensivas, cuando su valor es independiente de la cantidad de materia del
sistema. Ejemplo, la concentracién, la densidad, la temperatura, etc.

Estas variables termodindmicas se consideran variables de estado cuando son
capaces de describir el estado del sistema en cada momento. Asi, para un sistema forma-
do por un gas ideal, las varibles de estado seran cuatro, la presion (p), el volumen (V), la
catidad de sustancia (n) y la temperatura absoluta,(T), ya que conociendo éstas se puede
expresar de forma precisa el estado del sistema, a partir de la ecuacién: pV = nRT.

Algunas variables termodindmicas se denominan funciones de estado, porque su
valor depende exclusivamente del estado del sistema en cada momento, y son indepen-
dientes de los procesos intermedios que haya podido experimentar éste hasta alcanzar
su situacion actual. En otras palabra, cuando cambia el estado de un sistema, la magni-
tud del cambio de cualquier funcién de estado depende sélo del estado inicial y final del
sistema y no de c6mo se efectud dicho cambio.

Son funciones de estado el volumen, la presién, la energia interna, la entalpfia, la
entropia, etc.
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. 2.1 Primer principio de la termodinamica |

El primer principio de la termodindmica es, en esencia, el principio de conserva-
cion de la energia aplicado a cualquier proceso termodindmico, ya que controla los inter-
cambios energéticos que tienen lugar entre un sistema y su entorno.

Cualquier sistema esta formado por particulas que, por encontrarse en movimien-
toy estar sometidas a fuerzas de interaccién, poseen energia cinética y potencial.

Sellama energia interna, U, de un sistema a la energia total (cinética + potencial)
de todas las particulas que lo constituyen.

El valor absoluto de la energia interna de un sistema no puede conocerse, pero
pueden determinarse sus variaciones, AU, que es lo que interesa, en funcién del calor,
Q, y del trabajo, W, intercambiados con el entorno durante un proceso.

En funcién de la energia interna, el primer principio de la termodinamica puede
enunciarse en la forma:

La variacién de la energfa interna de un sistema es igual a la suma del
calor desprendido o absorbido por dicho sistema, Q, y el trabajo realizado
por o sobre el sistema, W.

Su expresién matematica es:
AU=Q+ W

Segun esta expresion, la energia interna de un sistema aumenta, AU > 0, si
absorbe calor, +Q, o si se hace un trabajo contra él, + W (por ejemplo, una compresién).
En cambio, disminuye, AU < 0, si pierde calor, — Q, o si efectia un trabajo contra el
entorno, — W (por ejemplo, una expansién). En este dltimo caso, los signos de Q y de W
son, como vemos, negativos.

La energia interna es una funcién de estado.

Por tanto, podemos decir que:

La variacién de la energia interna s6lo depende de los estados inicial
y final del sistema, y no del camino seguido durante la transformacién.

A.1*.- Calentamos el gas de un cilindro metalico vertical dotado de un pistén de
3 kN de pesoy el pistén se desplaza 20 cm. Considerando que el calor absorbido por
el gas ha sido 407, calcula la variacién de energia interna del gas.

A.2*.-a) {Qué significado fisico tiene la energia interna de un sistema?
b) {Qué significa que la energfa interna es una funcién de estado?
c¢) {Se puede determinar la energfa interna de un sistema?

En las reacciones en las que intervienen gases, se suele realizar un trabajo mecéni-
co de expansién (signo negativo) o de contraccién (signo positivo), normalmente a la
presion atmosférica, p, constante. En este caso: W = —pAV (el signo menos se debe a que
Wy AV tienen siempre signos contrarios), con lo que la expresion del primer principio
queda en la forma:

AU = Q- pAV
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\ 3 \ APLICACIONES DEL PRIMER PRINCIPIO

El Primer Principio de la Termodinamica es de gran utilidad para estudiar los
intercambios de energia en los procesos quimicos. Una reaccién quimica se puede reali-
zar de dos formas principalmente:

1. Proceso a volumen constante

Cuando una reaccion transcurre en un recipiente cerrado no varia el volumen del
sistema durante el proceso quimico y, por lo tanto, no habra trabajo de expansién y
tampoco trabajo de compresion.

Aplicando el Primer Principio: AU = Q + W, como, W = — pAV, se puede ex-
presar también de la forma:

AU = Q-pAV
Si, tal como hemos dicho: V =cte = AV =0, entonces:

AU=Q,-p-0=Q,

En estos casos, el calor que se absorbe o se desprende, y que habitualmente se
simboliza como Q_ (calor a volumen constante), equivale integramente a la variacion de
la energia interna que se produce en dicha reaccién.

-Cuando Q, > 0, proceso endotérmico, el sistema ha recibido calor del entorno y
por tanto la energia interna del sistema ha aumentado; es decir, el contenido energético
de los productos es mayor que el de los reactivos.

-Cuando Q, < 0, proceso exotérmico, el sistema cede calor al entorno a costa de
su propia energia y por tanto la energia interna del sistema disminuye. Eso significa que
el contenido energético de los productos es menor que el contenido energético de los
reactivos.

2. Proceso a presion constante

Lo mas habitual es que los procesos fisicos y quimicos se realicen en recipientes
abiertos y a presién atmosférica, que podemos considerar constante. En estos casos, para
un sistema que puede cambiar de volumen, tendremos:

AU=Q+W=Qp—pAV = QP=AU+pAV

donde Q,es el calor a presién constante.

« 3.1 Entalpia |

Para expresar la transferencia de calor que tiene lugar entre el sistema y el entorno
en procesos a presion constante, se suele utilizar una nueva magnitud, que se denomina
entalpia, representada con la letra H. La entalpia es una funcién de estado, s6lo depende
del estado en el que se encuentre el sistema. Se mide en julios y su valor viene dado por:

H=U+pV
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Como:
Qp =AU+ pAV=(U,-U) +pV,-V,)=U,-U, +pV,-pV,
Q,= WU, +pV,))-(U, +pV))=H,-H,
Si: p=cte = p,=p,
Qp =H,-H =AH
Vv por tanto:

El calor intercambiado a presién constante es igual a la variacién de entalpia del
sistema, que sélo depende del estado inicial y final del sistema y no del camino seguido,
ya que la entalpia es una funcién de estado.

Ademas, si: Qp = AU + pAV
y Q,=AH
entonces: AH = AU + pAV

De la misma manera que en los procesos que transcurren a volumen constante el
Primer Principio de la Termodindmica media la variacién en la energia interna del siste-
ma, cuando la reaccion se realiza a presion constante, el Primer Principio medira la
variacion de entalpia del sistema. Es decir:

- En los procesos endotérmicos: Q,>0 = H >H = AH>0
- En los procesos exotérmicos: Q,<0 = H,<H = AH <0
donde:

H_= entalpia de los reactivos; H,= entalpia de los productos

. 3.2 Entalpia de reaccion |

Se denomina entalpia de reaccién a la variacién de entalpia que tiene
lugar cuando se produce una reaccién a presién constante y equivale al
calor que desprende o absorbe el sistema cuando tiene lugar esa reaccion.

La variacién de entalpia en una reacciéon quimica viene dada por:

AH, = SH

productos

H

reactivos

Ecuaciones termoquimicas

Una ecuacién termoquimica es una ecuacién quimica ajustada en la que se dan
expresamente, y a la derecha de ella, los parametros termodindamicos correspondientes;
casi siempre la variacién de entalpia.

Por ejemplo:
C (s, grafito) + O, (g — CO, (g); AH_=-393,5k]
2CO (g +0,(g — 2CO,(g); AH,=-566k

En las ecuaciones termoquimicas se utilizan, salvo indicacién en contra, condi-
ciones estandar. Entre otras, son las siguientes:

- La presién estandar es 1 bar (que equivale a 10° Pa) y que, aproximadamente,
coincide con 1 atm. Si se trata de una mezcla de gases, la presién parcial de cada gas
tiene que ser la estdndar.
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- Cada sustancia pura, reactivo o producto, se encuentra en el estado fisico de
agregacion en el que es mads estable. Si se trata de sélidos, se especifica la variedad
alotrépica mas estable en esas condiciones.

- Para sustancias disueltas, el estado estandar se refiere a la concentracién 1 molar.

- No hay una temperatura estandar, pero normalmente los datos se tabulan a la
temperatura de 25 °C (298,15 K).

Cuando los datos termodindmicos se refieren a procesos estandar, se indica con
un superindice «°», de forma que AH° significa entalpia estdndar de reaccion.

EJEMPLO 1
Dada la siguiente ecuacion:
CaCO, (s) — CaO (s)+CO,(g); AH=1812kJ
Calcula el calor, a presién constante, que es necesario suministrar para descomponer 1 kg de carbonato de calcio.

La masa molar del carbonato de calcio es: M = 40 + 12 + 3 - 16 = 100 g/mol. la cantidad de sustancia que vamos a
descomponer es:
n =1000/100 = 10 mol de unidades férmula de CaCO,
Segun la ecuacién, para descomponer 1 mol de carbonato se precisa suministrar 181,2 kJ, luego para descomponer
10 mol se necesitan:

1 mol 10 mol
= ;0 x=1812Kk]
181,2 kJ X

Diagramas entalpicos

Un diagrama de entalpia o diagrama entalpico es una representacién gréafica esque-
matica del cambio de entalpia de un proceso. En el eje vertical se representa la entalpia
creciente, y en el eje horizontal, el avance de la reaccion.

Como no es posible conocer valores absolutos de la entalpia, el origen de coorde-
nadas no esta determinado. Lo importante de estos diagramas es que permiten visualizar
tanto la posicién energética de productos y reactivos como la diferencia de entalpia entre
dos estados.

T 2 NO T C+0,
H Productos H Reactivos
AH < 0
AH >0

N, + O, CO,

Reactivos Productos

Avance de la reaccion —» Avance de la reaccion —3

Proceso endotérmico Proceso exotérmico
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Una reaccién es endotérmica cuando la entalpia de los productos es mayor que la
entalpia de los reactivos:

H

productos
Una reaccion es exotérmica cuando la entalpia de los productos es menor que la
entalpia de los reactivos:

>H

reactivos

= AH_ > 0 (positiva)

<H

reactivos

= AH_ <0 (negativa)

productos

- En reacciones entre sustancias condensadas (s6lidos y liquidos) la entalpia de
reaccion coincide con la variacién de la energia interna de ésta, ya que AV suele ser tan
pequena, que puede despreciarse, con lo que, de la ecuacién:

AH = AU + pAV
se deduce que: AH = AU

- En las reacciones en las que intervienen gases puede suponerse un comporta-
miento ideal y aplicar la ecuacion de estado pV = nRT. Ahora, a presiéon y temperatura
constantes:

pAV = AnRT

donde An es la variacién del nimero de moles de las sustancias gaseosas que intervie-
nen en la reaccion.

An = n° moles de productos gaseosos — n° de moles re reactivos gaseosos

Sustituyendo, ahora, en la ecuaciéon: AH = AU + pAV, tendremos:

AH = AU + AnRT

EJEMPLO 2
Calcula el cambio de energia interna que tiene lugar en la sintesis del tribxido de azufre a 1 atm y 25 °C, segun la
ecuacion:
280,(g) +0,(9) — 2S0,(9); AH°=--198,2kJ
Todas las sustancias estan en estado gaseoso, por lo que: An = 2 —-(2 + 1) = -1 mol.

Segin la expresion que relaciona AH y AU para una reaccion en la que intervienen gases:

AH° = AU° + AnRT
AU° = AH° - AnRT
Por tanto:
AUP =-198,2—(-1) - 8,31 - 102 - 298 = —195,7 kJ

Hemos tomado el valor de R = 8,31 - 10~ kJ / (mol K) para que las unidades sean homogéneas, ya que el valor de la

entalpia est4 expresada en kJ.

EJEMPLO 3*

La vaporizacion de 1 mol de mercurio, a 350 °C y presién constante de 1 atm, absorbe 270 J/g de Hg vaporizado.

Calcular:
a) El trabajo de expansion realizado, en kd/mol a presién constante.
b) La variacién de energia interna experimentada, en kJ/mol.
c) La variacién de entalpia experimentada, en kJ/mol.

Datos: A, (Hg) =201; densidad del Hg liquido = 13,6 g/mL; 1 atm = 101300 Pa; R = 8,31 J/(K-mol) = 0,082 atm-L/(K-mol).
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El proceso de vaporizacion se representa mediante la ecuacion:
Hg () = Hg(g)

a) Al pasar de liquido a gas el sistema sufre una expansién (aumento de volumen),a presién constante. El trabajo de

expansion sera:
W=-pAV=-p(V,-V)

A partir de la ecuacion de los gases perfectos, pV = nRT, obtendremos el volumen del gas y con la definicién de

densidad, el volumen del liquido, teniendo en cuenta que la masa de mercurio es la masa de 1 mol:
V,=1-0,082 (350 + 273)/1 =51,1L = 5,11 - 107> m?
V,=m/d=201/13,6 = 14,8 mL = 1,48 - 10 m?
El trabajo de expansién para 1 mol sera:
W=-p(V,-V) =-101300 (5,11 - 102~ 1,48 - 10~%) = - 5175 J/mol = - 5,175 k/mol.

El signo negativo indica que el sistema realiza un trabajo contra el exterior en el proceso de expansién. La presién se
ha expresado en pascales y el volumen en metros ciibicos, para que todas las unidades estén en el SI.

b) Aplicando el primer principio de la termodinamica y, teniendo en cuenta que nos piden la variacién de energia
interna para un mol, es decir, 201 g, tendremos:

AU=Q+ W= 270201 + (- 5175) = 49095 J/mol = 49,1 kJ/mol

¢) Como el proceso es a presion constante: AH = Qp, esto es: AH = 270 - 201 = 54270 J/mol = 54,27 kJ/mol.

El signo positivo nos indica que es un proceso endotérmico: ya sabemos que vaporizar un liquido requiere aportar
energia al sistema desde el exterior.

A.3*.-Dada la ecuacién quimica (a 25 °Cy 1 atm): Conexiéona
2HgO (s)>2Hg () + O, (g); AH=181,6k corriente coNtinUa & Termémetro
Calcula: Agitador

a) La energia necesaria para descomponer 60,6 g de monéxido de mercurio.
b) El volumen de oxigeno, medido a 25 °C y 1 atm, que se produce al
calentar suficiente cantidad de HgO para absorber 418 kJ.

Aislamiento

Agua

A.4.-Lacombustién de 1 g de benceno, C;H, (/) en una bomba calorimétrica
desprende 40 k], a 25 °C.

Calcula los valores de AU° y de AH®, para la reaccién de combustion del
benceno.

Camara de reaccion

Hilo metalico de
resistencia para
inflamar la carga

3.3 Ley de Hess | Bomba calorimétrica

Como la entalpia es una funcion de estado, la variacién de entalpia de una reac-
cién, AH, depende s6lo de las sustancias iniciales y finales, pero no de los pasos inter-
medios o camino de la reaccion. Esto permite calcular las entalpias de muchas reaccio-
nes, que no pueden medirse directamente.

Asi, por ejemplo, la reaccién de combustion del carbono (grafito) a monéxido de
carbono:

1) C(s)+%0,(g) — CO(g); AH =7
tiene gran interés; pero su entalpia de reaccién, AH_, no puede medirse directamente,
por lo que se sigue otro camino.

Para la combustién del CO puede medirse su entalpia de reaccién, AH,:
2) CO(g + »0,(g — CO,(g); AH,=-2830k]
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Asimismo, puede medirse el calor de combustion del carbono (grafito) a CO,:

3) C(s)+0,(g — CO,(g); AH,=-393,5Kk]

Ahora bien, si nos fijamos un poco, veremos que la reaccién 1) seguida de la 2) es
lo mismo que la 3); es decir, que esta tltima es la suma de las dos primeras. Por tanto,
debe cumplirse que:

AH, = AH, + AH,

Asiresulta: AH, = AH, - AH, =-393,5 - (-283,0) = -110,5 k]

Este es un ejemplo sencillo y particular de la llamada ley de Hess o de la aditividad
de los calores de reacciéon, que puede enunciarse en la forma:

Cuando una reaccién quimica puede expresarse como suma algebraica
de otras, su calor de reaccion es igual a la misma suma algebraica de los
calores de las reacciones parciales.

Esta ley fue enunciada por el quimico ruso G. H. Hess, en 1840, unos afnos antes
de que se estableciese el primer principio de la termodindmica, con el que, en esencia,
coincide. Esta anticipacién es la causa de que conserve todavia su nombre primitivo.

La ley de Hess es de gran utilidad préctica, ya que permite calcular el calor de
cualquier reaccion con tal de que pueda obtenerse como suma algebraica de dos o més
reacciones cuyos valores son conocidos.

EJEMPLO 4

Calcular la entalpia de la reaccion de hidrogenacion del eteno a etano:

CoH, (9) + Hy(9) = CoHg (9)
a partir de las entalpias de las reacciones de combustién siguientes:

1)C,H, (g) + 30,(g) = 2CO,(g) + 2H,0 (I); AH, =- 3373 keal
2) C,Hg (9) + 7/20,(g) — 2CO,(g) + 3H,0 (I); AH, =—372,9 kcal
3)H,(g) + 120,(g) — H,O (I} AH, =- 68,3 keal

Para calcular la entalpia que nos piden, usando la ley de Hess, debemos escribir las ecuaciones que nos dan como
datos, de forma que su suma produzca la ecuacién problema. Para ello, podemos invertirlas y/o multiplicarlas por los
coeficientes que consideremos necesarios. La suma de las entalpias de las reacciones asf escritas nos dara el resultado que
buscamos. En este caso, deberemos invertir la ecuacion 2):

CH, (g + 30,(@* — 2CO,(g* + 2H,0D% AH, = -337,3 kcal
2CO, (9* + 3H,0()* — C,Hy(g) + 7/20,(g)*; AH,= + 372,9 kcal
H,(g) + 1/20,(g)* — H,O D% AH, = - 68,3 kcal

Podemos comprobar que al sumar las tres ecuaciones asi escritas, eliminando las sustancias que estén en ambos
lados (se han marcado con un asterisco), obtenemos la ecuacién de la hidrogenacion del eteno. La entalpia de la reaccién
2, al invertirse, cambia de signo. La entalpia que buscamos sera:

AH = -337,3 + 372,9-68,3 = — 32,7 kcal

A.5*.- A partir de las siguientes ecuaciones termoquimicas:

C (grafito) + O, (g) — CO, (g) AH=-393,5 k]
H, (g) + 1/2 0, (g) — H,0 (I); AH= -285,8 k]
2C,H, (g +70,() - 4CO, (g +6H,0(); AH=-3119,6L
Calcula:

a) La entalpia de la reaccion: 2 C (grafito) + 3 H, (g) — C,H; (g).
b) La cantidad de calor, a presién constante, que se libera en la combustién de
100 g de etano.
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. 3.4 Entalpias de formacion |

Lo mismo que ocurre con la energia interna, no es posible determinar el valor
absoluto de la entalpia de una sustancia. Por ello se establece una escala arbitraria de
valores de entalpias basada en asignar a la entalpia de formacion de las sustancias sim-
ples, en su estado fisico més estable (a 25 °C y 1 atm), el valor cero.

La entalpia normal o estandar de formacién, AH®;, se define como
la entalpia de la reaccién de formacién de un mol de sustancia, en su esta-
do normal o estandar (més estable), a partir de las sustancias simples co-
rrespondientes, también en sus estados normales.

Por ejemplo:

1/2N,(g) + 3/2H,(g) — NH,(g); AH°, =-462k
Sin embargo, si consideramos la reaccion:

CO(g) + 2H,(g) — CH,OH (I); AH=-128,1k]

La entalpia de esta reaccién no es la de formacion del metanol, porque no se forma
a partir de las sustancias simples necesarias: C (s), H, (g), O, (g).

La verdadera entalpia de formacién sera la de la reaccion:
C(s)+1/20,(g) + 2H,(g) — CH,OH(l); AH° =-238,6k]

Por tanto, la entalpfa de formacién de una sustancia, AH®;, serd su entalpia con el
criterio que hemos adoptado.
Una de las formas més convenientes de tabular los datos termoquimicos conoci-

dos es mediante las entalpias normales de formacién, como puede verse en la tabla de
entalpias estdndar de formacién (tabla 1).

Sustancia | AH°,(kJ/mol) Sustancia AR, (kd/mol)
H,0(9) -241,8 Metano CH, (9) —749
H,O (1) —285,8 Etano C,H, (9) 847
HF (9) —286,6 Eteno C,H, (g) +52,3
HCI(g) -92,3 Etino C,H, (g) +226,8
NaCl (s) -411,0 Propano C;Hg(9) -103,8
CaO (s) -635,6 n-Butano C,H,,(9) —124,7
CaCO,(s) —-1206,9 n-Hexano CeHy, (1) —-167,2
CO(9) -110,5 Benceno CgHg (1) +49,0
CO,(9) -393,5 Metanol CH,OH (1) —238,6
NO (g) +90,4 Etanol C,H5OH () 2776
NH, (9) -46,2 Ac. formico  HCOOH () —409,2
SO, (9) —296,1 Ac. acético CH,COOH () —487,0
SO;(9) —395,2 Cloroformo ~ CHClI, () ~131,8

Tabla 1. Entalpias estandar de formacion de algunas sustancias a 25 °C

Por aplicaciéon de la ley de Hess, las entalpias de formacién permiten calcular

facilmente la entalpia de cualquier reaccién quimica con tal de que se conozcan los
valores de AH; de todas las sustancias que intervengan. En efecto, supongamos la
reaccion:

aA + bB — ¢C + dD;

Reactivos

AHP, =7

Productos
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Donde a, b, ¢ y d son los coeficientes estequiométricos. Para esta reacion, AH®
vendra dado por:

AH°

reaccion

= [cAH(C) + dAH°(D)] - [aAH°(A) + bAH®(B)]

donde a, b, ¢ y d estdn expresados en moles. La ecuacién anterior puede generalizarse

como sigue:

AHP = anAHof (productos) —Xn AH®(reactivos)

reaccion

donden_y n, representan los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos, y

¥ (sigma) significa «la suma de».

EJEMPLO 5

reaccién

A efectos practicos, se puede considerar la gasolina como octano (CgH, ). La reaccion de combustion de la gasolina

es: CgH, 4 () +25/20,(g) — 8 CO,(g) +9H,0 (g).

Conociendo la entalpia de formacion estandar del octano AH°; =— 2350 kd/mol, calcula la entalpia de esta reaccion

tomando los datos necesarios de la tabla de entalpias estandar de formacién.

Las entalpias de formacién estandar de las sustancias que intervienen en la reaccion son:

AH® (C,H,,) = — 250 k]/mol
AH®; (CO,) = —-393,5 kJ/mol
AH°; (H,0) = - 241,8 kJ/mol
AH® (O,) = 0 kJ/mol

La variaciéon de entalpia estandar de la reaccion valdra:
AHC

AH°

reaccion

reaccion

A.6*.- A 25 °C y 1 atm de presién, la variaciéon de entalpia es 3351 k] para la
reaccion:
2 AL0O, (s) = 4Al(s) +30,(g)
Calcula: a) La entalpia de formacién estdndar del Al,O,.
b) La variacién de entalpia cuando se forman 10 g de Al,O,, en las mismas
condiciones de presion y temperatura.

A.7*.-El sulfuro de cinc al tratarlo con oxigeno reacciona segtn:
27ZnS (s) +30,(g) — 2ZnO (s) + 2 SO, (g)
Si las entalpias de formacién de las diferentes especies expresadas en kJ/mol
son: (ZnS) = - 184,1; (SO,) = - 709; (ZnO) = - 349,3:
a) {Cuadl serd el calor, a presion constante de una atmdsfera, que se desprendera
cuando reaccionen 17 g de sulfuro de cinc con exceso de oxigeno?
b) {Qué volumen de SO,, medido a 25 °Cy 1 atm, se obtendran?

A.8*.- a) Calcula la variacion de entalpia cuando se obtiene benceno a partir de
acetileno segtin la reaccién: 3 C,H, (g) — C,H, ().

b) Calcula el calor producido, a presién constante, cuando se queman 100 g de
acetileno gaseoso.

Toma los datos necesarios de la tabla 1.

= 8 AH°(CO,) + 9 AH°(H,0)] - AH’(C,H

8718
= 8 (-393,5) + 9 (- 241,8) — (- 250) = = 5074,2 k]
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A.9%.- La reaccion de la hidracina (N,H,) y el peréxido de hidrégeno (H,O,) se

utiliza para la propulsién de cohetes:
NH, () + 2H,0, () - N, (g) + 4H,0(]); AH°=-710k]

Las entalpias de formacién de H,O, (I) y de H,O (I) son, respectivamente,
—187,8 kJ/mol y — 285,8 kJ/mol.

a) Calcula la entalpia de formacién de la hidracina.

b) {Qué volumen de nitrégeno, medido a — 10 °C y 50 mmHg, se producira
cuando reaccionen 64 g de hidracina?

A.10*.- Analiza justificadamente la veracidad o falsedad de las siguientes propo-
siciones:

a) En algunas reacciones, el calor de reaccion a presién constante es igual a la
variacién de energia interna.

b) la condensacion es un proceso endotérmico.

c) las entalpias de formacién pueden ser positivas o negativas.

« 3.5 Entalpias de combustion |

La caracteristica mas destacadas de un combustible es su contenido energético,

que viene determinado por su entalpia de combustién, AH__, .. .

EJEMPLO 6*

En la combustion de butano (C,H, ) se forman dioxido de carbono y agua (vapor). Las entalpias de formacion del
butano, agua (vapor) y diéxido de carbono son, respectivamente: —28,81; — 68,38 y — 94,05 kcal/mol. Calcula:

a) La entalpia de combustion del butano.

b) El volumen de oxigeno, medido en condiciones normales, que se consumira en la combustion de 4 kg de butano.

a) Lareaccién de combustion del butano es:

CH,,(g) +13/20,(g) - 4CO,(g) +5H,0(g)
Aplicamos la ecuacién:
AHP = anAHOf (productos) - Xn AH®(reactivos)
Si sustituimos los valores dados, y dado que, por definicién, AH°; (O,) = 0, resulta:
A pion CaHlyg) = 4 AP(CO,) + 5 AFP(H,0) - AHP(C,H, )
AH°_ .. (CH,,) =4 (-94,05) + 5 (- 68,38) — (- 28,81)
AHC | 1 ion (C,H, )= —688,29 kcal/mol

b) La masa molar del butano es 58 g/mol, la cantida de sustancia sera:

n=m/M=4-10%/58 = 69 mol de moléculas de butano

De la ecuacién quimica se deduce que 1 mol de C,H, , consume 6,5 mol de O, .

combustién

1mol C,H,, 69 mol C,H,,
6,5 mol O, X

;X = 448,5 mol de moléculas de O,

Puesto que, en condiciones normales, 1 mol de cualquier gas, supuesto ideal, ocupa un volumen de 22,4 L, tendre-
mos:

1mol O, 448,5mol0,, V=10-10°Lde O
224L % ’ 2

122



A.11.- Calcula la energia desprendida en la combustién, a presién constante, de
10 g de los siguientes combustibles (toma los datos necesarios de la tabla 1):

a) Metano.

b) Etanol.

¢) n-butano.

¢Cudl de los tres es mejor combustible a igualdad de masa? {Cuél serd mejor
combustible desde el punto de vista ambiental?

A.12.- iQué calor se desprende al quemar 10 dm?® de acetileno, medidos a 25 °C
y 1atm?

A.13*.- La combustién del pentaborano liquido se produce segin la reaccion:
2 B.H, (I) + 120, (g) — 5 B,0, (s) + 9 H,0 (I)
Calcula: a) la entalpia de combustion estandar del pentaborano.
b) El calor que se desprende, a presion constante, en la combustién de 1 g de
pentaborano.
Datos: AH®; [B;H, (I)] = 73,2 kJ/mol; AH®; [B,0O, (s)] =-1263,6 kJ/mol;
AHP°, [H,0 (I)] = - 285,8 kj/mol

. 3.6 Energias de enlace |

Una reaccién quimica consiste en un nuevo reagrupamiento de los atomos de los
reactivos para formar los productos. Esto supone la ruptura de ciertos enlaces y la
formacion de otros nuevos. Si se conociesen las energias de estos enlaces, se podria
calcular facilmente la entalpia de reaccion.

Se llama energia de enlace a la energia necesaria para romper un mol
de dichos enlaces.

Como se suele trabajar a presién constante, se trata realmente de la entalpia de
enlace. Asi, por ejemplo, en el cloruro de hidrégeno, la entalpia del enlace hidrégeno-
cloro es la variacién de entalpia de la reaccién:

HCl(g) —» H(g) +Cl(g); AH=431k]

de donde resulta que su valor sera de 431 kJ/mol. Cuanto mas elevada sea la energia
de enlace, més fuerte y més estable sera dicho enlace.

En la tabla 2 se dan las entalpias o energias de los enlaces més corrientes. Su
valor es una media de los valores de esos enlaces en distintos compuestos.

A partir de las energias medias de enlace pueden calcularse aproximadamente
las entalpias de reaccion entre sustancias gaseosas. En efecto, teniendo en cuenta
que para la ruptura de enlaces hay que suministrar energia, esto es, la absorbe el
sistema (signo +), mientras que al formarse nuevos enlaces se desprende energia
(signo -), se deduce que:

AH° = XY(energia de enlaces rotos) — X(energia de enlaces formados)

reaccion

Enlace Energia (kd/mol)
H-H 436
C-H 415
N-H 390
O-H 464
c-C 347
C—-N 285
Cc-0 352
N-N 159
c=C 610
C=N 615
Cc=0 736
N=N 418
0=0 498
C=C 837
C=N 891
N=N 946

Tabla 2. Energias medias de enlace
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EJEMPLO 7

Calcula la entalpia estandar de la reaccion de combustion del metanol:
CH,0OH + 3/20, — CO,+2H,0
a partir de los datos necesarios de la tabla 2.

Enlaces que se rompen: tres C-H, un C-O y 3/2 de O=0. Enlaces que se forman: dos C=0 y tres O-H.

Aplicando la expresion:
AH°
AH°

eaccion = 2lenergia de enlaces rotos) — X(energfa de enlaces formados)

ronceion = (3415 + 352 + 3/2 - 498) — (2 - 736 + 3 - 464) = - 520 kJ
A.14*.- Determina los valores de las entalpias de las siguientes reacciones:
a)H, (g) + Cl, (g) » 2HCl (g)
b) CH,=CH, (g) + H, (g) — CH,CH, (g)
Datos: Energias de enlace: (H-H) = 436,0; (CI-Cl) = 242,7; (C-H) = 414,1;
(C=C) = 620,1; (H-Cl) = 431,9; (C-C) = 347,1 (en kJ-mol™)

A.15.- a) Calcula la entalpia de enlace H-Br sabiendo que la entalpia de formacion
del HBr (g) es —49,5 kJ/mol y las de disociacién del H, y el Br, son 436 y 193 kJ/mol,
respectivamente.

b) {Qué energia habra que comunicar para disociar 10 g de HBr?

\ 4 \ SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

A primera vista, puede parecer, como creyeron grandes cientificos del siglo XIX,
que sélo los procesos exotérmicos podrian realizarse espontdneamente. Sin embargo,
muchos procesos fisicos endotérmicos ocurren espontaneamente en la vida ordinaria.

Por ejemplo, la fusién del hielo, la evaporacién de un liquido, la disolucién de
muchas sales en agua, etc.

Entonces, AH no puede servimos por si solo como una medida de la espontanei-
dad de un proceso.

Al estudiar los ejemplos mencionados y muchos casos maés, se llega a la conclu-
sién: el carater exotérmico favorece la espontaneidad de un proceso, pero no la garantiza.
Es posible, por ejemplo, que una reaccién endotérmica sea espontanea, asi como es
posible que una reaccién exotérmica no lo sea. En otras palabras, no se puede predecir si
una reaccién ocurrird de manera esponténea si se consideran s6lo los cambios de energia
del sistema. Para hacer este tipo de predicciones es necesario buscar otra magnitud ter-
modindmica: la entropia.

Entropia

Para predecir la espontaneidad de un proceso es necesario conocer dos cosas
respecto del sistema. Una es el cambio en la entalpia, AH, la otra es la variacién de
entropia,AS.

Desde un punto de vista microscépico, la entropia puede considerarse como una
medida del grado de desorden de un sistema.
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En la fusién del hielo a agua liquida, por ejemplo, hay un pequefio aumento del
desorden, mientras que en la evaporacion del agua liquida a vapor de agua hay un gran
aumento del desorden. En ambos casos, hay un correspondiente aumento de entropia.
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Agua so6lida Agua liquida
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Agua gaseosa
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El segundo principio de la termodinamica dice:

En un proceso esponténeo, el desorden total del sistema y de su
entorno siempre aumenta.

Para expresar de forma cuantitativa este principio, se necesita una magnitud
macroscopica que sea una medida del desorden de las particulas (dtomos y moléculas)
que integran un sistema. Esta es, la entropia, S, que es una funcién de estado y se mide
en J/K. Para cualquier proceso espontédneo puede, entonces, escribirse:

AS, . =(AS +AS_ . )>0

total — entorno
la variacién de entropia del sistema es positiva (AS . . > 0) si sus particulas aumentan
el desorden. Por otro lado, AS_,  “estd relacionado con la energia intercambiada, y
aumenta (AS > 0) sirecibe calor del sistema, es decir, si disminuye la entalpia de

éste (AH.

sistema

sistema

entorno
<0).

La expresion anterior permite justificar también la existencia de procesos espon-
taneos en los que el estado final del sistema resulta mas ordenado que el inicial. Esto
es posible siempre que el aumento de entropia del entorno sea mayor que la disminu-
cién de entropia del sistema.

Variacion de la entropia en algunos procesos

- Cambios de estado: S(s6lido) < S(liquido) <S(gas)

- Disolucién de un sélido en un liquido:

S(disolucién) > S(soluto sélido) + S(disolvente liquido)

- Mezcla de gases: S(mezcla) > ZS(gas puro)

- Aumento de la temperatura: T, <T,

S(sistema a T) < S(sistemaa T, )

A.16*.- Indica, razonadamente, como variara la entropia en los siguientes proce-
sos:

a) Disolucién de nitrato de potasio en agua.

b) Solidificacién del agua.

c) Sintesis del amoniaco: N, (g) + 3H, (g) — 2 NH,(g)

El ejemplo mas tipico es el
de un gas ideal o perfecto, ence-
rrado en un matraz mediante una
llave y que, al abrirla, se expan-
siona, a temperatura constante,
a otro matraz, en el que previa-
mente se habia hecho el vacio.
Al ser un gas perfecto, la varia-
cion de entalpia es nula, AH = 0.
Sin embargo, el gas se distribu-
ye uniformemente entre ambos
matraces; pero nunca se da el
caso contrario: que un gas en-
cerrado en dos matraces se con-
centre espontaneamente en uno
solo.
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A.17*.- Razona como varia la entropia en los siguientes procesos:

a) Formacion de un cristal iénico a partir de sus iones en estado gaseoso.
b) Fusién del hielo.

¢) Sublimacién del yodo.

. 4.1 Variacion de entropia en una reaccion quimical

Hemos visto que la entropia de una sustancia aumenta segtin pasa del estado
sélido al estado liquido y de éste al estado gaseoso; es un proceso légico, ya que las

particulas van adquiriendo mayor movilidad y, por tanto, aumenta el desorden del Sustancia | S°(J-K--mol)
sistema, Segtin eso, podemos decir que:
Br, (1) 152,3
En el cero absoluto, una sustancia pura y perfectamente cristalina C (diamante) 2,5
(infinitamente ordenada) tiene un valor de entropia cero, ya que el desor- C (grafito) 5,7
den de sus particulas es nulo. Cl, (9) 223,0
H, (9) 130,6
Esto es considerado el Tercer Principio de la Termodinamica. 1, (s) 116,7
Esa situacién es imposible de conseguir, pero nos sirve como referencia para 0O,(9) 205,0
determinar los valores de entropia de las diferentes sustancias. N, (9) 191,5
En ese sentido, se denomina entropia molar estandar de una sustancia, S°, al CH,(9) 186,2
incremento de entropia de un mol de dicha sustancia en condiciones estdandar con CO(g) 197,9
respecto a la que le corresponderia en el cero absoluto. CO,(9) 213,6
Como la entropia es una funcién de estado, su variacién en una reaccién qui- C,H;OH (1) 160,7
mica a temperatura constante se puede determinar numéricamente a partir de valores CH,COOH (1) 159,8
de las entropias de las sustancias que intervienen en ella. H,0 (9) 188,7
aA + bB — ¢C + dD H,O () 70,0
AS° . ion = [€S°(C) + dS°(D)] - [aS°(A) + bS°(B)] HCI (g) 187,0
donde a, b, ¢y d estan en moles. La ecuacién anterior puede generalizarse como CaO(s) 39,8
sigue: CaCO, (s) 92,9
NH, (9) 192,5
AS° . ccion = anSO (productos) —Xn S° (reactivos)

Tabla 3. Entropias molares estandar

donden,y n, representan los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos.

Fijate en que las entropias molares de los productos y los reactivos tienen valores
absolutos y por eso no se pone el simbolo de incremento delante de ella al contrario de
lo que ocurria con las entalpias de formacion.

En la tabla 3 se recogen los valores la entropia molar estandar de algunas sustan-
cias, en J/K-mol.

A.18.- A 25 °Cy 15 atm de presion el etino gas se transforma en benceno liquido

segtn la siguiente reaccion:
3C,H, (g9 - CH, (); AH=-631K]

a) Razona si la variacién de entropia asociada a la formacién del benceno sera
positiva o negativa. Calcula la variacién de entropia, suponiendo que la reaccién se
produce en condiciones estandares.

b) Calcula el calor a presién constante intercambiado cuando se hayan formado
50 g de benceno liquido.

Datos: S°(C,H,) = 200,9 J/K-mol; S°(C;H,) = 173,4 J/K-mol.
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\ 5 \ ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS

Lo mismo que determinados procesos fisicos, antes considerados, existen reac-
ciones quimicas endotérmicas que son espontaneas a temperatura ordinaria. Por ejemplo,
el carbonato de amonio se descompone espontdneamente a temperatura ambiente, des-
prendiendo un fuerte olor a amoniaco:

(NH,),CO, (s) — NH,HCO, (s) + NH, (g); AH = 40,2 k]

Por lo que acabamos de ver, para predecir la espontaneidad de un proceso, tanto
fisico como quimico, habra que tener en cuenta la tendencia del sistema a pasar esponté-
neamente a un estado de energia minima (o mejor, de entalpia minima) y maximo desor-
den o entropia maxima. Por lo tanto, para predecir la espontaneidad, hemos de idear
una magnitud termodindmica que englobe a ambas. Esta es la llamada energia libre de
Gibbs, o simplemente, energia libre, G:

G=H-TS
donde T es la temperatura absoluta.

Se puede ver que G tiene unidades de energia (tanto H como TS tienen unidades
de energia). Al igual que Hy S, G es una funcién de estado.

La variacién de energia libre de un sistema, AG, nos va a indicar de forma defini-
tiva la espontaneidad o no de una reaccién quimica a una determinada temperatura, ya
que engloba los dos aspectos que la hacen posible: la energia transferida en el proceso y
el grado de desorden del sistema.

AG = AH-TAS

De forma general, se puede decir que en los procesos a presién constante y a
temperatura constante que son los mas habituales, se cumple que:

- Si AG < 0 el proceso es espontaneo.
-Si AG = 0 el proceso se encuentra en equilibrio.

-Si AG > 0 el proceso no es esponténeo a esa temperatura.

Influencia de la temperatura en la espontaneidad

Es evidente que si la reaccion es exotérmica (AH < 0) y en su evolucion se produ-
ce un aumento de la entropia (AS > 0), tendremos que AG < 0y, por tanto, el proceso
sera espontaneo.

Hay reacciones quimicas en las que los términos entélpico (AH) y entrépico (TAS)
estan enfrentados, en estos casos, desempena un papel fundamental el valor de la tem-
peratura a la que se realiza el proceso, ya que va a influir en que el término entrépico sea
mas o menos negativo y por tanto favorezca o no la espontaneidad de la reaccion.

Teniendo en cuenta que AH y AS varian muy poco con la temperatura, en el

cuadro siguiente puede verse resumida la influencia de la temperatura en la espontanei-
dad de una reaccién quimica.
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AH AS AG
<0 >0 < 0, siempre | Espontanea a cualquier T; la temperatura no influye
<0 <0 <0, a Tbhaja | Espontanea a T bajas. Cuando |AH| > |TAS]|
>0, a Talta | No espontanea a T altas
>0 >0 >0, a Tbaja | No espontanea a T bajas
<0,a Talta | Espontanea a T altas, ya que | TAS| aumenta hasta
hacerse mayor que |AH|
>0 <0 > 0, siempre | No espontanea a cualquier temperatura. Ocurrira el
proceso inverso

A.19*.- a) {Qué significa que una reaccion es espontéanea?

b) {En qué condiciones puede transcurrir espontaneamente una reaccién
endotérmica?

¢) Una reaccién exotérmica, en las proximidades del cero absoluto, étranscurrira
espontdneamente?

A.20*.- Razona la certeza o falsedad de las siguientes afirmaciones, en relacién
con un proceso exotérmico:

a) La entalpia de los reactivos es siempre menor que la de los productos.

b) El proceso siempre serd espontaneo.

A.21*.- Justifica si en determinadas condiciones de temperatura puede ser es-
pontanea una reaccién quimica, la cual:

a) Es exotérmica y en ella disminuye el desorden.

b) Es endotérmica y en ella disminuye el desorden.

c) AH< 0y AS > 0.

A.22*.- Las reacciones quimicas siempre son espontaneas si:

a) Son endotérmicas y presentan una variacion de entropia negativa.
b) Son endotérmicas y presentan una variacion de entropia positiva.
c¢) Son exotérmicas y presentan una variacion de entropia positiva.
d) Son exotérmicas y presentan una variacién de entropia negativa.

A.23.- El 6xido de calcio o cal viva se utiliza para blanquear fachadas «apagando-
la» con agua. Su obtencién se realiza descomponiendo térmicamente el carbonato de
calcio, produciéndose el 6xido de calcio y diéxido de carbono. La variacién de entropia
a 25°Ces 161 J-mol1-K.

a) {Sera espontédnea la reaccién a 235 °C? (Toma los datos que necesites de la
tabla de entalpias de formacién).

b) (A qué temperatura habra que llegar para que la reaccién sea espontanea?
(Supén que las AH y AS no varian con la temperatura).
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« 5.1 Energias libres de formacion |

La aditividad de las energfas libres se cumple del mismo modo que para las entalpias
(ley de Hess), lo que permite realizar calculos de AG anélogos a los que hemos visto para
AH. Asimismo, para cada sustancia, se define su energia libre normal o estandar de
formacion, AG®,.

Igual que en el caso de las entalpias, para las energias libres de Gibbs, se asigna
por convenio a los elementos en su estado de agregaciéon més estable a la presién de
1 atm y a la temperatura de 298 K el valor cero.

Y mientras que si pueden conocerse valores absolutos de la entropia, no ocurre lo
mismo con las energias libres de formacién; de ahi la necesidad de definir un estado
normal (o estdndar).

El valor de AG®; es una medida de la estabilidad de un compuesto respecto a la
descomposicién en sus elementos. Cuando AG®; es negativo, el compuesto es estable,
tanto mds cuanto mayor sea el valor absoluto de AG®;. En cambio, si AG®; es positivo, el
compuesto es inestable.

Sustancia | AG°,(kJ/mol) Sustancia AG®(kJ/mol)
H,0(g) -228,6 Metano CH, () ~50.8
H,0 (1) —-237,2 Etano C,H, (9) -32,89
HF (9) -270,7 Eteno C,H, (9) + 68,1
HCl(9) -95,3 Etino C,H, (9) +209,2
NaCl (s) —384,0 Propano C;Hg (9) -23,5
CaO (s) —604.2 n-Hexano CgHy, (1) +35,0
CaCO,(s) -1128,8 Benceno CeHg (1) +124,5
CO(9) -137,3 Metanol CH,OH (1) —166,3
CO,(9) —-394,4 Etanol C,H:OH () —174,2
NO (g) +86,7 Ac. férmico  HCOOH (1) —-346,0
NH; (9) -16,6 Ac. acético CH,COOH () -389,5
SO, (9) -300,4 Acetona  CH,COCH; () -153,35
S0O;(9) -370,4 Glucosa  CgH,,04 (s) ~910,6

Tabla 4. Energias libres estandar de formaciéon de algunas sustancias a 25 °C

Los valores tabulados de AG®; tienen una gran utilidad para calcular AG° de una
reaccién quimica.
aA + bB — ¢C + dD
La variacién de energia libre estdndar para esta reaccion vendra dada por:
AG° = [cAG°(C) + dAG®(D)] - [aAG°{A) + DAG®(B)]

donde a, b, ¢y d estdn en moles. La ecuacién anterior puede generalizarse como sigue:

reaccion

AG°

reaccion

= anAGof (productos)-Xn A GOf (reactivos)

donde n_y n representan los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos.

Para terminar, es muy importante advertir que el valor de AG nos indica el sentido
espontdneo de una reaccion, pero no nos dice nada sobre la rapidez con que se llevara a
cabo. Es decir, la espontaneidad no tiene nada que ver con el tiempo que tarde en
realizarse el proceso.
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EJEMPLO 8*
Dada la reaccion SiO, (s) + C (grafito) — SiC (s) + CO (g):
a) Calcula la entalpia de reaccién y la variacion de energia libre estandares.

b) Suponiendo que AHy AS no varian con la temperatura, calcula la temperatura minima para que la reaccion se
produzca espontaneamente.

Datos: AH [SiC (s)] = =65 kJ/mol; AH°; [SiO, (s)] =-910,9 kd/mol; AH° [CO (g)] = -110,5 kJ/mol. Variacion de
entropia de la reaccion: AS° = 353 j/K.

a) En primer lugar procedemosa ajustar la ecuacion:
SiO, (s) + 3 C (grafito) — SiC (s) + 2 CO (g)

Después, calculamos la entalpia con la expresion: AH° = Xn,AH% (productos) — Xn AH°(reactivos)

Teaccion
AH® = [1 (-65) + 2 (-110,5)] -1 (-910,9) = 624,9 kJ

A continuacioén, calculamos AG° con la expresion AG° = AH® — TAS°. Habra que expresar ambos sumandos en la
misma unidad; por ello hemos pasado la variacién de entropia a kJ/K.

AG° = 624,9-298 - 353 - 10°® = 519,7 kJ

Puede observarse, por el valor anterior, que la reaccién no es espontanea a 25 °C.

b) Debemos encontrar la temperatura para la cual AG° se hace igual a cero, pues, a partir de ella la reaccién sera
espontanea:

0 = AHP - TAS®
:ﬂo:624’9 =1770K
AS 0,353

A partir de la temperatura de 1770 K, es decir, 1497 °C, AG° se vuelve negativo, lo que indica que la reaccién sera
espontanea.

A.24*.- En la fermentacion acética del vino, por la accién de bacterias del género
Acetobacter, el etanol (alcohol vulgar) reacciona con el oxigeno del aire y se transforma
en 4cido acético y agua, y forma el vinagre.

a) Calculala AHP de estareaccién a 25 °C y razona si es exotérmica o endotérmica.
Calcula la AS° a 25 °C y justifica el cardcter positivo o negativo de esta variacién a
partir de las caracteristicas de la reaccion.

b) Calcula la AG° a 25 °C y razona si la reaccién serd espontdnea o no en las
condiciones estdndar.

c) El etanol de los botiquines, aunque esta en contacto con el oxigeno del aire se
mantiene estable y no se transforma en acido acético. {C6mo se justifica este hecho a
partir de los valores calculados en el apartado anterior?

Datos: Temperatura = 25 °C

Sustancia | S°(J:-K™"'mol") | AH°, (kJ-mol™)

C,HLOH () 160,7 ~277,6
CH,COOH (/) 159,8 —487,0
H,0 (/) 70,0 ~ 2858
0,(g) 205,0 -
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A.25*.- A través de la fotosintesis, los vegetales fabrican azticares a partir del

aguay del diéxido de carbono del aire segtin la reaccién simplificada:
6 CO,(g) + 6 H,0() - C;H,,0,(s) + 60, (g)

a) Calcula la AH® de esta reaccion.

b) Calcula la AS° de esta reaccién y justifica, utilizando criterios termodinami-
cos, por qué es imposible que los vegetales puedan realizar la fotosintesis, en condi-
ciones estdndar a 25 °C , sin un aporte de energia desde una fuente externa.

¢) La combustién regulada de los azticares es la fuente de energia méas importante
en los seres vivos. Calcula la AH® correspondiente a la combustién de 25 g de glucosa,
en condiciones estandar a 25 °C , y razona si la combustién de la glucosa serd un
proceso espontaneo o no desde el punto de vista termodindamico. Explica por qué la
glucosa no entra en combustién de manera esponténea.

Datos: Temperatura = 25 °C

Sustancia | $°(J:K™"mol™") [ AH°, (kJ:mol™")

CO,(g) 213,7 -393,5
CeH,,0¢ (5) 212,0 —1274,4
H,0 () 70,0 -285,8
0,(g) 205,0 -
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ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1*. Razona si las siguientes afirmaciones son ciertas o falsas, referidas a la energia interna de un sistema:

a) Su variacién en el transcurso de una transformaciéon depende del camino seguido en dicha transformacién.
b) Es igual al calor méximo que puede dar el sistema.

c¢) Corresponde a la energia potencial de las moléculas del sistema.

d) Sélo podemos conocer su variacion en el transcurso de un proceso y nunca su valor absoluto.

2*. a) Determina el calor, a presién constante, que es necesario suministrar para descomponer 3 kg de carbonato de
calcio.
b) {Qué masa de carbonato de calcio se debera utilizar para producir 7 kg de 6xido de calcio si el rendimiento es del
90 %?
a)Q=5334k];b)m =13890¢g

3*. Se obtiene cloruro de hidrégeno a partir de la reaccion:
H, (g) + Cl, (g) — 2HCI(g); AH=-184,4Kk]
Calcula:
a) La energia desprendida para la produccién de 100 kg de cloruro de hidrégeno.
b) La entalpia del enlace H-C], si las entalpias de enlace H-H y CI-Cl son, respectivamente, 435 kJ/mol y 243 kJ/mol.
a) Q = 252 600 kJ; b) E},_, = 431,2 kJ/mol

4*. El metanol liquido, CH,OH puede ser un futuro combustible para los vehiculos motorizados.

a) Escribe la reacciéon de combustion del metanol.

b) Calcula la variacién de entalpia estandar a 25 °C del proceso de combustién.

c¢) Calcula la energia liberada, en condiciones estandar a 25 °C, asociada a la combustién de 1 L. de metanol.

d) Razona si la variacién de entropia, en condiciones estdndar a 25 °C, asociada a la combustién del metanol sera
positiva o negativa.

Datos: entalpias estandar de formacion a 25 °C en kJ/mol: metanol (1): -238,7; diéxido de carbono (g): —393,5; agua (/):
-285,6. Densidad metanol (/) a 25 °C: 0,8 g/mL.

b) AH®_ = -726 k]/mol; c) Q = -18 150 kJ

5%, Dada la reaccién: N,O (g) — N, (g) +1/20,(g); AH=43k]; AS=280]/K
a) Justifica el signo positivo de la entropia.
b) Si se supone que esas funciones termodindmicas no cambian con la temperatura, {sera espontanea la reaccién a 27 °C?

6*. a) Enuncia el primer principio de la termodindmica.
b) Razona si cuando un sistema gaseoso se expansiona disminuye su energia interna.
c) Justifica cémo varfa la entropia en la reaccién: 2 KCIO, (s) — 2 KCIO, (s) + O, (g).

7*.Razona si las siguientes afirmaciones son ciertas o falsas:

a) Una reaccién endotérmica puede ser espontanea.

b) Los calores de reaccion a volumen constante y a presién constante son iguales en algunos procesos quimicos.
c¢) La entalpia no es una funcién de estado.

d) Si un sistema realiza un trabajo se produce un aumento de su energia interna.

e) Si AH<0y AS>0, lareaccion es espontanea a cualquier temperatura.

- —
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