TERMOQUIMICA

-Termodinamica: es la rama de la fisica que estudia de la interaccién entre el calor y otras manifestaciones
de la energia.

-Termoquimica: es la parte de la termodinamica que estudia las transformaciones que sufre la energia en las
reacciones quimicas.

DEFINICION DE SISTEMA, ENTORNO Y UNIVERSO

Un sistema puede ser cualquier objeto, cualquier cantidad de materia o cualquier region del
espacio seleccionada para estudiarla separada de todo lo que le rodea mediante una superficie real o
ficticia, llamandose a lo que le reodea entorno del sistema. El sistema y su entorno forman el universo,
y la separacion entre el sistema y el entorno es lo que se denomina frontera.

Si la frontera permite o no la interaccidn entre el sistema y su entorno tendremos:

Sistema aislado es el sistema que no puede intercambiar materia ni energia con su entorno.
Sistema cerrado es el sistema que sélo puede intercambiar energia con su entorno, pero no materia.
Sistema abierto es el sistema que puede intercambiar materia y energia con su entorno.

PROPIEDADES DEL SISTEMA

Los sistemas se caracterizan por tener una serie de propiedades. Estas se clasifican en:

Propiedades Extensivas: Son aquellas propiedades que dependen de la masa total del sistema.
Por ejemplo, el peso, energia cinética, volumen, energia potencial, cantidad de calor ...

Propiedades Intensivas: Son aquellas que no dependen de la masa total. Por ejemplo, la
temperatura, densidad, concentracion, color, dureza, velocidad ...

ESTADO Y ECUACION DE ESTADO

Para estudiar los sistemas termodinamicos se recurre a una serie de magnitudes fisicas cuyo valor
depende del estado en que se encuentre el sistema y que, por ese motivo se llaman variables de estado
(presion, temperatura, masa volumen, energia, ...)

Las variables de estado nos proporcionan informacion de las caracteristicas de la situacion del
sistema termodinamico. Estas variables de estado se denominan funciones de estado si la variacion que
experimentan en su valor no depende de como se ha producido la variacién, sino sélo de las situaciones
inicial y final. Ejemplo, la presion es una funcion de estado porque su variacion no depende de como se
haya adquirido esa presion, ya sea por aumento de la temperatura o disminucion del volumen. También lo
son la temperatura o el volumen. Sin embargo, el trabajo y el calor no son funciones de estado, puesto
que su valor depende de como se realice ese trabajo o se aporte ese calor.

Muchas de las funciones de estado estan relacionadas entre si por ecuaciones matematicas que se
denominan ecuaciones de estado. La ecuacion de los gases ideales, P-V=n-R-T, es una ecuacion de estado
que nos relaciona la temperatura, la presion, el volumen y la cantidad de materia de un sistema gaseoso.

TRABAJO Y CALOR. CONVENIO DE SIGNOS

Trabajo (T o W): forma de transferir energia de un medio a otro por medio de una fuerza. T = FAX cos a
Calor (Q): forma de energia que se transmite de forma espontanea entre cuerpos a distinta temperatura.
El Q y W no son funciones de estado, dependen del camino realizado al pasar de una situacion a otra.

Convenio de signos (IUPAC): El trabajo que se realiza sobre un sistema y _’W _’W
el calor que recibe el sistema se consideran positivos. El trabajo que N SiEre

realiza el sistema y el calor que sale de él se consideran negativos. (+) ()
Existe otro convenio de signos en el que el W tiene los signos al contrario. Q , QI



https://es.wikipedia.org/wiki/Calor
https://es.wikipedia.org/wiki/Energ%C3%ADa

TRABAJO DE COMPRESION Y EXPANSION

Imaginemos un gas colocado en un cilindro, como el de la figura, el cual comprimimos mediante
una fuerza F pasando de tener un volumen inicial Vi = S-X; a un volumen final V¢ = S-Xjy, es decir, se
produce una variacion de volumen AV =S-Xs—S-Xi = S(Xf— Xi) = SAX = AV

F
Como el trabajo es W = F-Axcosa (donde a es el angulo entre F y Ax) y por
otra parte la fuerza F al actuar sobre la superficie S del cilindro ejerce una

X presién p =F/S olo que es lo mismo F = pS, tenemos que:
' W =F Axcos a = pSAxcos 02 y comoSAx=AV y cos02=1
X
I Tenemos que: W = - pAV (atencién al signo -)
S

El signo menos se ha incluido en la ecuacién por el convenio de signos visto anteriormente, ya
que si realizamos un trabajo sobre el sistema ese trabajo serd positivo, sin embargo AV es negativo, ya
que el volumen final es menor que el inicial. Si el trabajo hubiera sido de expansién AV seria positivo y
por tanto pAV positivo, pero al estar afectado por el signo menos el resultado del trabajo es negativo
que es el que corresponde por convenio de signos, al trabajo realizado por un sistema (la expansién).

Valor de R en KJ/mol K
Sabemos que PV = nRT donde por tanto R = PV/nT y cuyo valor hasta ahora utilizado en el
estudio de los gases es 0,082 atm-I/mol K. Pero el valor numérico de R depende de las unidades usadas.
Pero acabamos de ver que pAV es un trabajo y en consecuencia tenemos que atm:l equivale a
una unidad de trabajo. Veamos ahora cual es la equivalencia de atm-l en Julios.

La definicion de 1 atmosfera es la presion que ejerce sobre su base una columna
de mercurio de 760 mm de altura (0,76 m) (Experimento de Torricelli). Y como la
presion en la base de una columna de cualquier cuerpo homogéneo es p = dgh
(densidad del cuerpo-gravedad-altura de la columna). Sustituyendo valores segun
la definicidn, tenemos:

Densidad mercurio grav\eiglad altura columna de mercurio
\4

1 atm = P = dgh =13595 kg/m?- 9,807 m/s?- 0,76 m = 101328 ----------
$2. m?
Pero como kg-m/s? equivale a Newton tenemos 101328 N/m? (o Pascales)

Y como 1m3=10001= 11=1/1000 m3= 103 m3® tenemos que:

1 atm-1=101328 (N/m?) - 103 m3 = 101,328 N-m = 101,328 Julios o 0,101328 KJ

Por tanto si R = 0,082 atm-l/mol Ky sustituimos atm:l por 0,101328 KJ & R = 0,0083 KJ/mol K

EQUILIBRIO TERMICO. PRINCIPIO CERO DE LA TERMODINAMICA

Cuando dos cuerpos a diferentes temperaturas se ponen en contacto, inmediatamente sus
particulas comienzan a intercambiar energia en forma de calor, de tal manera que el cuerpo a més
temperatura (cuerpo caliente) se enfria y el cuerpo a menos temperatura (cuerpo frio) se calienta. Esto
es debido a que la temperatura esta ligada a la velocidad de vibracion y cuando los cuerpos se ponen en
contacto la vibracion tiende a igualarse, es decir, el que mas vibra le comunica energia al que menos
vibra, aunque este Ultimo contenga mas calor. Veamos un ejemplo: una barra de 2kg de hierro a 80 °C
contiene mas calor que un clavo a 85 °C, pero si se ponen en contacto, sera el clavo el que ceda calor a la
barra para que las velocidades de vibracion de los atomos se igualen.



ENERGIA INTERNA DE UN SISTEMA. PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

Se denomina energia interna (U) de un sistema a la suma de las energias cinéticas, potenciales,
electromagnéticas, y de todo tipo de todas las particulas que conforman el sistema. Estas energias
incluyen todo tipo de movimientos e interacciones entre todos los atomos y moléculas que forman el
sistema y por tanto la energia interna U no se puede calcular directamente.

La energia interna (U) es un concepto termodinamico fundamental, sin embargo, el hecho de que
no pueda calcularse no es un problema, ya que lo que verdaderamente importa es la variacion de U en un
proceso (AU), ya sea fisico o quimico, y esa variacion de la energia interna si que puede ser medida:

Primer Principio de la Termodinamica: todo sistema tiene una energia interna U y su variacion
AU es igual a la cantidad de calor intercambiada con el entorno (Q) maés el trabajo realizado por el
sistema o sobre el sistema (W) y que aplicando el convenio de signos IUPAC se expresa como:

AU =Q+W

Es importante sefialar que AU = Q+W puede encontrarse en otros textos como AU = Q-W, siendo ambas expresiones
correctas pero en la segunda en lugar del convenio de signos IUPAC se emplea el antiguo convenio técnico en el cual se
considera como positivo el trabajo realizado por el sistema y negativo el realizado sobre el sistema.

Habiamos comentado que Q y W no son funciones de estado (dependen del camino realizado) sin
embargo la energia interna (U), suma de Q + W si es funcion de estado.

PROCESOS A VOLUMEN CONSTANTE Y A PRESION CONSTANTE. ENTALPIA.

- Proceso a volumen constante (isocorico, isométrico o isovolumétrico):

De acuerdo con el Primer Principio de la Termodindmica AU =Q+W Yy como W = - pAV

tenemos que: AU = Q - pAV vy si el proceso transcurre a volumen constante (proceso iSocorico) tenemos
que AV=0 y por tanto AU = Q que para dejar claro que el proceso es a V= cte se representa como:

AU:QV

- Proceso a presién constante (isobarico):

Si el proceso tiene lugar a presion constante la formula del Primer Principio de la Termodinamica
quedaria de la siguiente forma:
AU =Q+W  esdecir AU =Q, - P-AV

Y portanto: Q, =AU + P-AV = (U —U,)+P-(V =V,) = (U + PV) - (U, + PV,)

Si definimos entalpia (H) como: H=U+P-V tenemos que:
Qn=H-Ho= AH > AH = Qp

Y por tanto AU =Q, — P-AV se puede formular como:
AU =AH - P-AV  Obien: AH =AU + pAV

La entalpia (que es una energia) es una funcion de estado igual que la energia interna y, como ésta,
su valor no se puede determinar, pero si su variacion.

En un proceso quimico podemos considerar que la variacion de volumen de los reactivos y de los
productos que son soélidos o liquidos es despreciable, y solo es importante en el caso de los gases.
Teniendo en cuenta la ecuacion de estado de los gases (P-V = n-R-T), tendremos que:

P-AV = An-RT
el AV solo se debe al An, ya que R es cte y T, en todos los casos que trataremos, sera 298 K (25°C), salvo
en los casos que trataremos al estudiar la “espontaneidad y energia libre de Gibbs”.



Donde An representa el nimero de moles de los productos gaseosos menos el nimero de moles
de los reactivos gaseosos, de tal manera que:

AH =AU + ANRT | vYrecordemosque AU=Qv y AH=Qp

Hay que tener en cuenta que el valor de R es 0,0083 KJ/mol K va que emplearemos unidades de enerqgia.

ENERGIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS. ENTALPIA DE REACCION.

Existen dos tipos de reacciones desde el punto de vista de la produccion de energia, las
exotérmicas y las endotérmicas. En las reacciones exotérmicas se produce energia mientras los reactivos
se van convirtiendo en productos, normalmente en forma de calor. En las reacciones endotérmicas es
necesario aportar energia para que la transformacién de los reactivos en productos se realice.

Como la mayoria de las reacciones quimicas se realizan a presion constante (procesos isobaricos)
el calor de reaccion (Qp) coincide con la variacion de entalpia (AH) que experimenta el sistema. De
acuerdo con el convenio de signos la reaccion es exotérmica si el sistema pierde energia y el calor es
negativo (Qr<0) y, por tanto, también lo es la variacion de entalpia (an <0). Por el contrario, si la
reaccion es endotérmica gana energia y Qp>0 y la variacion de entalpia aH >0.

La ecuacién termoguimica es la que corresponde a una ecuacion quimica ajustada donde se
expresa la variacion de entalpia del proceso (para la cantidad de moles correspondientes al ajuste
estequiométrico de la reaccién) y en la que se indica el estado de agregacion de cada uno de los reactivos
y productos de la reaccion, por ejemplo:

Ag + % Bg > Cq+ 2D AH =-300 KJ
pero si esa reaccion la ajustamos como:
2A@ + B > 2Cpy + 4D  serd aH =-600 KJ (al haber doble cantidad de moles)

La reaccion de combustion del magnesio con el oxigeno es una reaccion exotérmica, por tanto, su
variacion de entalpia es negativa (ver graficas):

Mg (s) + 202(g) —» MgO(s) AH=-601,4 KJ/mol

Si escribimos la reaccion inversa, la variacion de entalpia cambia de signo puesto que sera
endotérmica:

MgO (s) - Mg(s)+ 202(g) AH=-(-601,4 KJ/mol) = +601,4 kJ/mol

Mediante los diagramas entalpicos se puede representar graficamente la variacion de entalpia de
una reaccion quimica cualquiera: Reactivos = Productos

Reactivos Productos
_— D S—
AH
AH r ﬁHTC: 0 p
AH AH AH,>0
v Productos Reactivos
AH p AH r

REACCION EXOTERMICA REACCION ENDOTERMICA

De lo que se deduce:

AHreaccion = AHproductos = AHreactivos

La entalpia ganada o perdida en una reaccion quimica depende de la presion y de la temperatura
con la que se lleve a cabo. En general se utilizan los valores en condiciones estindar que corresponden a
una temperatura de 25°C y 1 atmosfera de presion. Cuando nos referimos a la entalpia de reaccion en
condiciones estandar lo simbolizamos con un superindice cero: aH®.




Es fundamental indicar el estado en que se encuentren los reactivos y productos que intervienen en
la reaccion quimica ya que se necesita energia para cambiar de estado o para disolver una sustancia.

La entalpia estandar de reaccion (aH (°)_es la variacion de entalpia de una reaccidn quimica
en la que los reactivos en estado estandar se transforman en los productos en estado estandar.

Una sustancia se encuentra en su estado estandar cuando presenta la forma fisica mas estable en
las condiciones estandar de presion y temperatura. Asi, por ejemplo, El oxigeno puede ser monoatomico
(0), diatébmico (O- oxigeno molecular) u Oz (0zono), pero el etado estandar es O2; el carbono se presenta
en dos variedades, que se denominan formas alotrépicas: grafito y diamante, siendo el grafito la forma
estandar.

ENTALPIA DE COMBUSTION

Desde el punto de vista de produccion de energia en forma de calor las reacciones de combustion
de hidrocarburos son las mas utilizadas debido a su alto poder calorifico. En las reacciones de combustion
se utiliza un combustible, por ejemplo propano, y un comburente, normalmente el oxigeno del aire. Al
reaccionar se forman didxido de carbono y agua. La entalpia de este proceso en condiciones estandar sera
la entalpia estandar de combustion.

Entalpia de combustion AHL de un compuesto quimico es la variacion de entalpia que se produce en
la combustion de un mol de ese compuesto con oxigeno para dar lugar a los oxidos
correspondientes.

Por ejemplo:
CsHg(g) + 502(g) » 3COzg) + 4H200)  AH%ombustion = AH® =-1937kJ/mol (de propano)

Obsérvese que AHcC viene expresada en kd/mol ya que la definicion de Entalpia de combustion explicita
que es por mol de combustible.

ENTALPIA DE FORMACION

Entalpia de formacion (AH) de un compuesto quimico es la variacién de entalpia que se produce en
lareaccion de formacion de un mol de ese compuesto a partir de sus elementos en estado estandar.

La reaccién de formacion de un compuesto seria aquella en la que los elementos que lo forman
reaccionan entre si para formar dicho compuesto. Por ejemplo, la reaccion de formacion del agua seria:

H2(g) +1/202(g) — H20(l) AH{L = - 285,8 k/mol
Y la del etanol:
2C(S)grafito + 3H2(g) + 1/2 02(g) — CH3sCH20H (1) AH{ = - 238,7 kJ/mol

Cuando los elementos que forman el compuesto se encuentran en estado estandar y la reaccion
quimica se desarrolla en condiciones estandar, la entalpia del proceso se denomina entalpia de formacion
estandar y se representa con un subindice f para indicar que es una reaccion de formacion y un
superindice © para indicar que es en condiciones estandar (AH:). Y de nuevo viene expresada en kJ/mol
ya que la definicién explicita que es por mol de compuesto formado.

Las entalpias de formacion estandar nos dan una idea de la estabilidad de los compuestos. Cuanto
mayor sea la energia desprendida en la reaccién de formacidn, mas estable es el compuesto (la reaccién
inversa, descomposicion del compuesto en sus elementos, serd endotérmica lo que implica que para
romper las moléculas del mismo hace falta comunicar energia). También nos serviran para calcular la
variacion de entalpia de una reaccion quimica como veremos en los apartados siguientes.

La entalpia de combustién AHZL y la de formacion aH ® son casos particulares de entalpias de reaccién AH?L. Asi]
para la reaccion C (grafito) + 02 (9 — COz (g Su entalpia de reaccion aH [’ es también entalpia de combustion AHS y
de formacion AH? puesto que cumple con la definicion de ambos. Pero para COq) + %0; ) —> COz g la entalpia

de reaccion AH [’ es también entalpia de combustion AHS pero no de formacién AH 0




Nota sobre las unidades de entalpia: las entalpias de formacién y de combustion por definicion estan
referidas a un mol de sustancia (formada o quemada) y por tanto sera kJ/mol, pero la entalpia de una
reaccion en general es en kJ y referida a la estequiometria que se expresa en la reaccion. Esto se debe a
que una reaccion puede ser 2A+3B 2 4C+2D y no tiene sentido expresarla en kJ/mol puesto que no
sabemos a qué sustancia se refiere “ese mol”. Ademadas el valor de AH de la reaccion 2A+3B = 4C+2D
es el doble de la reaccion expresada como A+3/2B - 2C+D (puesto que intervienen la mitad de moles)

ENTALPIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS A PARTIR DE LAS ENTALPIAS DE
FORMACION DE LOS COMPUESTOS QUE INTERVIENEN.

Una forma de obtener la entalpia de una reaccion quimica es a partir de las entalpias de formacion
de todas las sustancias que intervienen en el proceso. Por ejemplo, supongamos la reaccion:

aA+bB - cC+dD
donde a, b, ¢ y d son los coeficientes estequiométricos de la ecuacion quimica ajustada.
Anteriormente dedujimos, mediante el diagrama entalpico, que:

AHreaccion = AHproductos = AHreactivos

Pero la entalpia de los productos es la energia necesaria para obtener dichos productos C y D a
partir de sus elementos (es decir, sus entalpias de formacién) y teniendo en cuenta el nimero de moles
correspondientes, c y d, y por tanto, sera:

AHOproductoss = cAH%C + dAH%D

Y la energia necesaria para obtener los reactivos A y B a partir de sus elementos sera:
AH%activos = aAH%A + bAHB

Por tanto, para la reaccion: aA+bB -cC+dD

AHOreaccién = [CAHOf C + dAHOf D] — [aAHOfA + bAHOfB]

En definitiva, la entalpia estandar de cualquier reaccion se obtiene como la suma de las entalpias
estdndar de formacion de los productos (cada una multiplicada por su correspondiente coeficiente
estequiométrico) menos la suma de las entalpias estandar de formaciéon de los reactivos (cada una
multiplicada por su correspondiente coeficiente estequiométrico), que en términos generales seré:

AH °reaccion = ¥ (n-AH?)productos = X (n-AH {)reactivos

Hay gue tener en cuenta que la entalpia estandar de formacion de un elemento en su estado estandar
es 0 kJ/mol.

Asi, el estado estandar para el carbono es el grafito, y su entalpia de formacion es cero, pero no
es cero la del diamante y para el caso del oxigeno es cero para el Oz gas, pero no para el O liquido ni
para el Oz (0zono) ni O (oxigeno atémico).

LEY DE HESS.

La entalpia es una funcion de estado, es decir, su valor no depende del camino seguido para que el
sistema adquiera ese estado. El quimico Germain H. Hess formul6 la Ley que hoy lleva su nombre
basandose en este principio: El calor absorbido o desprendido en una_reaccion quimica es
independiente de si la reaccion transcurre directamente o en varias etapas.

Asi, por ejemplo, si queremos conocer la entalpia de la reaccién:
(1) C (grafito) + %2 02(g) - CO (@)  aH°=?



Podemos obtenerla sumando las dos siguientes reacciones de las que si conocemos sus entalpias:

(2) C(grafito) + 02(g) — CO2(9) AH° = -393 kJ/mol
(3) CO2(g) — CO(g) + %02 (q) AH® = +282 kJ

sumando C (grafito) +% 02(g) —» CO (@)  aH°=-111kJI/mol

Dicho de otra forma, si una reaccion quimica puede producirse en varias etapas, la suma
algebraica de las entalpias de todas las etapas sera la entalpia total del proceso.

Esta Ley nos sirve para calcular la entalpia de una reaccion que sea dificil de medir (caso de la
reaccion (1)), conociendo la entalpia de otras reacciones que nos permitan mediante combinaciones llegar
a la que deseamos, como en el ejemplo anterior donde obtenemos la (1) sumando la (2) y la (3).

En definitiva, si una reaccion directa (Rq) puede llevarse a cabo en varias etapas (R, R2y Rs ...),
la entalpia de la reaccion directa es la suma algebraica de las otras:

AH°R, = N1AH°R,TN2AH°R, TN3AH/R, T ......
siendo n;j el numero de veces que esa reaccion interviene para el proceso global

VVedmoslo con un ejemplo:

Partiendo de las siguientes ecuaciones termoquimicas:

a) Hz (g) +1/2 O2 (g) — H20 (I); AH’=-285"8 kJ

b) C (grafito) +O2 (g) — CO2 (g); AH® =-393"5 kJ

c) 2C2Hs (g) +702 (g) — 4 CO2 (g) +6 H20 (1); AH=-3119°6 kJ

Calcule: A) la entalpia de formacion estdndar del C2Hs aplicando la ley de Hess.

En primer lugar, es necesario plantear la reaccion de formacion del CoHs (etano), que recordando la
definicion serd la formacion de un mol de sustancia (C2He en nuestro caso) a partir de sus elementos en
estado estandar (es decir Cgrafito Y H2(g)):

2 Cgrafito + 3H2(g) > CZHG(Q)

Necesitamos 2C como reactivo, es decir 2 veces la reaccion b), y también como reactivo 3Ha, es decir 3
veces la reaccion a). Y como producto necesitamos un CzHg) por tanto la mitad de la reaccion c) y
ademas en sentido contrario (-c/2), en definitiva:

2b 2C (grafito) +202 (g) — 2CO2 (g) AH® = 2x(—393’5) kJ
3a  3H2(g) +3/2 02 (g) — 3H20 (1) AH® =3x(—285’8) k]
-c/2  2CO: (g) +3 H20 (1)— C2He (g) +7/202(g) AH°=—(-3119°6/2) kJ

sumando 2 Cyrafito + 3H2(g) = C2Hs(g) AH°=—84"6 kJ/mol

Por tanto, la Ley de Hess se utiliza para obtener los valores de la entalpia de una reaccion quimica
a partir de las entalpias conocidas de otras reacciones (ver mas ejemplos en ejercicios resueltos de
Termoquimica).

ESPONTANEIDAD DE LOS PROCESOS QUIMICOS.

Es logico pensar que los procesos espontaneos son sélo aquellos que son exotérmicos, es decir que
desprenden calor (van a una situacion de menor energia como un cuerpo cuando cae 0 un resorte que
vuelve a su posicion de minima energia), pero existen procesos quimicos y quimico-fisicos que siendo
endotérmicos son espontaneos, como la descomposicion del (NH4)2COs3 o la evaporacién del agua:

(NH4)2CO3 ) = NH4sHCOs3 ) + NH3 () endotérmico y espontaneo. (1)
H20 ¢y 2 H20 (g endotérmico y espontaneo (2)




Esto significa que la espontaneidad no depende s6lo de AH sino también de otra magnitud. Esta
magnitud se denomina ENTROPIA (S) y es una funcion de estado:

La entropia podemos interpretarla como una medida del grado de desorden.

De la misma forma que un sistema tiende al minimo de energia, un sistema tiende al maximo de
desorden (entropia), como por ejemplo nuestro dormitorio, la cocina o cuarto de estudio tienden a
desordenarse (desordenarlos no implica trabajo, pero ordenarlos si implica un trabajo, ¢0 no?) por eso los
sistemas (1) y (2) son espontaneos porque al pasar de sélido a gas (todo o una parte) aumenta el desorden
compensando el hecho de ser endotérmicas (es decir, con mas energia).

En términos generales tenemos que al pasar de estado sélido a liquido aumenta la entropia (S), lo
mismo que al pasar de liquido a gas, ya que en cada uno de esos cambios aumenta el desorden:

Ssslido < Siiguido < Sgas

Igualmente tenemos que en una reaccion como PClsg) + Clzg) = PCls(g) la entropia disminuye, ya
que de dos moléculas gas se forma una sola molécula gas, por lo cual hay méas orden (o si miramos la
reaccion en sentido contrario, al romper una molécula gas obtenemos dos y habrd méas desorden, o0 mas
entropia).

2° PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

En todo proceso espontaneo se produce un aumento de la entropia total (sistema + entorno). Es
decir, la entropia del universo aumenta.
AStotal o univ = (ASsist + ASent) > 0

La entropia de un sistema puede disminuir espontaneamente (p. €j. en la condensacion) pero debe
aumentar en mayor grado la del entorno (aumenta la S del universo).

3ER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

La entropia de un cristal puro y perfecto de un elemento o compuesto puro tiende a cero cuando la
temperatura tiende a cero grados Kelvin.

VARIACION DE LA ENTROPIA DE UNA REACCION.

AS de una reaccion: AS° = EnS roductos — 20" Sreactivos
Donde ny n” representan los coeficientes estequiométricos de cada sustancia de la reaccion.

ESPONTANEIDAD Y ENERGIA LIBRE DE GIBBS.

La energia libre de Gibbs es una funcion de estado que engloba a la entalpia y la entropia:
G=H-TS T = temperatura en grados Kelvin.
La variacion de la energia libre de Gibbs de un sistema viene dada por:

AG® = AH? — TAS®

y nos indicara si el proceso a una temperatura T es espontaneo o no:

Si AG > 0 el proceso es no espontaneo,



Si AG < 0 espontaneo

Si AG = 0 situacion de “equilibrio” o de transicion de espontaneo a no espontaneo o viceversa.

Proceso no espontaneo significa que no puede ocurrir en las condiciones calculadas.
Proceso espontaneo sélo significa que “puede ocurrir” (a veces es necesario activarlo).

- Temperatura de equilibrio o de transicion de espontaneidad.

Es aquella T a la cual el proceso esta en el limite de ser espontaneo o no (hegativo o positivo), es decir
cuando:

AG =0 AH°-TAS°=0=> T =AHYAS°

Los exponentes ° de la ecuacion AG® = AH® — TAS? indican que estan en condiciones estandares,
es decir 25°C y 1atm, por tanto el valor de AG® solo seria valido para T =298 K, y para calcularlo a otra T
seria necesario aplicar una ecuacion mas compleja que incluye los cambios de AH y AS con la
temperatura (lo que conlleva el uso matematico de integrales), sin embargo, en los ejercicios de
bachillerato, para calcular la T de equilibrio supondremos que tanto AH como AS no cambian con la
temperatura (es una aproximacion que estard tanto mas afectada cuanto mayor sea la diferencia de
temperatura respecto a 25°C).

Debemos tener mucho cuidado con las unidades de la entropia, ya que ésta suele venir en J/mol
K, mientras que la entalpia es en kJ/mol (o kJ si es AHr), es decir que hay un factor de mil.

- Energia libres de formacién.

La aditividad de las energias libres se cumple lo mismo que para las entalpias (ley de Hess), por
tanto podemos determinar: AG° = £ AGs% - X AG, Yy si resulta que AGi< 0 el proceso serd
espontaneo.

AGt° energia libre estandar de formacion nos da idea de la estabilidad de la sustancia:

Si AGs° muy negativo - significa muy estable. AG°®muy positivo - significa muy inestable.

ENTALPIAS DE ENLACE O DE ENERGIA DE ENLACE.

Recordemos que la definicion de reaccién quimica es la ruptura de unos enlaces de los reactivos y
la formacidn de otros nuevos que daran lugar a los productos. Esto quiere decir que la energia de la
reaccion quimica estara relacionada con la energia necesaria para romper los enlaces correspondientes
(energias de enlace) y la energia desprendida al formar los nuevos enlaces (al formarse un enlace se
desprende energia, la misma que se necesitara para poder romperlo).

En consecuencia podemos concluir que la energia que se absorbe o desprende (AH!°) en una
reaccion quimica estara relacionada con todas las energia de los enlaces rotos y los enlaces formados, de
forma que:

AH eaccion = Suma de las energias de los enlaces rotos — suma de las energias de los enlaces formados

AHOr = Z Ee rotos - Z Ee formados

Vemos que en esta ecuacion, tratandose de un incremento no se aplica como siempre: “final
(formados) menos inicial (rotos)” sino que estan invertidos. Esto se debe a que las E. estan tabuladas
con valores positivos y asi, por ejemplo, si rompemos 200 kJ/mol de E. (energia necesaria para romperlos
y por tanto absorbida o endotérmica) y desprendemos 500 kJ/mol de energia al formarlos (energia
desprendida al formarse y por tanto exotérmica) resulta que globalmente el proceso es exotérmico (AH
negativo) Yy para que este resultado de AHY sea negativo la ecuacion debe plantearse como:

AHOr = z Ee rotos - Z Ee formados , €S decir: AHOr =200 -500 =-300 (negatIVO - eXO'[éI’mICO)
Para realizar los célculos de entalpia de reaccion por medio de las Ee, estd claro que tenemos gque
conocer los enlaces que se rompen Y los que se forman, y en consecuencia debemos conocer los enlaces




de las moléculas que intervienen en la reaccion, tanto de reactivos como productos. Los valores de
energias de enlace se encuentran como datos en tablas.

Respecto a los valores de las Ee hay que indicar que estas estan tabuladas como “energias medias
de enlace”, esto quiere decir, por ejemplo, que la energia de un enlace C-C en las tablas aparece con un
valor de 347 kJ/mol, pero ese es un valor promedio, ya que la Ee del enlace C-C no es igual si cada
carbono esta unido a hidrogenos o alguno estd unido a un oxigeno, o los dos, o uno con enlace doble al
oxigeno... Igualmente hay que indicar que los valores de E. corresponde a sustancias en estado gas.

En consecuencia los valores de la entalpia de reaccion que obtenemos mediante las energias de
enlace es un valor aproximado.

Veamos un ejemplo:

Calcular la energia de reaccion, a través de las energias de enlace, para la combustion del propano:
CsHgg) + 502 — 3CO2q + 4H20() Conociendo los valores de la siguiente tabla:

Enlace Energias media de Enlace Ee (KJ/mol)
C-H 413
0=0 494
Cc-C 347
C=0 801
En primer lugar, debemos ' "™° 22 escribir la reaccién con todos
sus enlaces:
H H H
H-C-C-C-H +5x0=0->3x0=C=0 +4xH-O0—H
H H H

Si contabilizamos los enlaces rotos y formados tendremos:

Enlaces rotos; 8C-H 2C-C 50=0
Enlaces formados: 6 C=0 8 H-O

Y aplicando la férmula:
AHOr = Z Ee rotos - Z Ee formados
Tenemos que:
AHO; = (8x413 + 2x347 + 5x494) — (6x801 + 8x482) = -2194 kJ/mol de C3Hsg()

Ya se ha indicado que los valores de las E. son valores promedios y por tanto el resultado es
igualmente aproximado. En las tablas la energia del enlace C=0 esta diferenciada para el CO. y para el
resto de enlaces C=0 ya que la diferencia es notoria.

NOTA: En muchas reacciones aparecen enlaces iguales en reactivos y productos, hay quienes
para resolver solo calculan la diferencia entre los enlaces distintos que hay entre los reactivos y
productos y otros, que es lo que recomiendo, calculan la diferencia entre los enlaces rompiéndolos todos
y forméandolos todos.



