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1.- Introduccion.

En todo proceso, tanto fisico como quimico, se pone de manifiesto una variedad
de energias y es el estudio de estas energias lo que nos permite alcanzar cierta
comprension de los conceptos fundamentales que permiten explicar, a su vez, los
fenoOmenos observados.

La rama de la ciencia que estudia estas energias en todas sus manifestaciones
recibe el nombre de “Termodindmica”. Cuando la Termodinamica se aplica a los
cambios energéticos que se observan en el transcurso de las transformaciones
guimicas, se le denomina: “Termodinamica Quimica” o como se le conoce mas
comunmente, “Termoquimica’.

Cuando los 4&tomos se combinan para dar lugar a las moléculas, se produce un
desprendimiento de energia ya que al unirse los &tomos, disminuye
necesariamente, su energia potencial. Este desprendimiento de energia se
manifiesta bajo la forma de calor. Por otra parte, la reaccion entre moléculas para
formar compuestos diferentes puede interpretarse como un reagrupamiento de los
atomos de modo diferente y este proceso puede verificarse con desprendimiento
de energia (reacciones exotérmicas) o con absorcién de energia (reacciones
endotérmicas), ya que los productos de la reaccion pueden contener menos o
mas energia que los cuerpos reaccionantes.

La energia que se manifiesta con mayor frecuencia en las transformaciones
guimicas es energia calérica aunque en algunas ocasiones tendremos también
energias eléctrica y radiante (luminosa).

Junto con estas energias hay que tener también presente el trabajo de expansion,
como producto de la presién atmosférica por la variaciéon de volumen del sistema
reaccionante. Efectivamente, si el trabajo de una fuerza que se desplaza es igual
al producto de la fuerza por el camino recorrido, su valor es equivalente al
producto de la presion por una variacion de volumen.

De esta manera, la variaciéon definida de energia que acompafia a una
transformacion quimica es igual al calor transferido o absorbido mas el trabajo
producido.

A continuacién estudiaremos los elementos basicos que rigen estas relaciones.

Prof. Leopoldo Simoza L Pagina 4




2.- Leyes fundamentales de las reacciones quimicas: conservacion de

la masay de la energia

El estudio energético de los cambios quimicos es fundamental para tener una
vision completa de las reacciones quimicas, ya que estas obedecen a dos leyes

fundamentales:

e La Ley de Conservacién de la Masa (Ley de Lavoisier). “Durante una

reaccion quimica no se crea ni se destruye materia, la masa de

reactivos inicial es igual a la masa final de productos”.

« LaLley de Conservacion de la Energia, que constituye el Primer Principio

de la Termodindmica en su formulacion mas simple, que es: “La energia ni
se crea ni se destruye, sélo se transforma”. En un apartado posterior

tratamos en profundidad este Primer Principio.

La segunda ley, relativa a la energia, es también importante dado que todo
proceso quimico lleva siempre asociadas variaciones energéticas entre
reactivos y productos. La energia de estos cambios puede ser de distintos tipos:
energia luminosa, energia eléctrica, trabajo mecanico... aunque lo mas habitual es
gque se manifieste como un flujo de calor entre el sistema reaccionante y el
entorno.

hv Ee
R — R —

w Q
R—-P R-P

3.- Definicion de sistema termodinamico y de entorno

Vemos que han surgido dos conceptos, el de sistema y entorno, que surgen de
la necesidad de delimitar el objeto de estudio para poder estudiar los cambios de
energia asociados a una reaccién quimica. El SISTEMA es la parte del Universo
gue se aisla del resto para observarlo, en nuestro caso, por ejemplo, un

recipiente en el que tiene lugar una reaccion quimica, o un proceso fisico
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relacionado con una sustancia, como una disolucién, una fusién, una
vaporizacion...; el ENTORNO es todo lo que rodea al sistema, pudiendo estar

relacionado con el mismo o no estarlo.

ENTORNO

t

AE
R — P

SISTEMA

Delimitacidn sistema-entorno

La separacién entre el sistema y el entorno puede ser real o imaginaria. Por
ejemplo, puede ser fisica, como las paredes de un tubo de ensayo, de un
Erlenmeyer o de un vaso de precipitados, o una delimitacion imaginaria
establecida de un modo arbitrario, como una zona de la atmésfera en torno a una

hoguera con la cual deseamos estudiar una reaccion de combustién:

SEPARACION SISTEMA- ENTORNO IMAGINARIA SEPARACION SISTEMA. ENTORNO REAL
{ATMOSFERA) (PAREDES DEL RECIMENTE)
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4.- Tipos de sistemas termodinamicos

Los sistemas termodinamicos se clasifican en sistemas abiertos, cerrados o

aislados segun su capacidad para intercambiar materia y energia con el entorno.

Asi:

Sistema abierto: puede intercambiar con el entorno tanto materia como

energia, generalmente en forma de calor. Por ejemplo, la combustion de
madera al aire libre, o una reaccién quimica en un vaso de laboratorio
abierto, que permite tanto el paso de calor a través de las paredes del
recipiente (se dice que el recipiente tiene paredes diatérmicas) como

desprendimiento de gases.

Sistema cerrado: puede intercambiar energia con el entorno, pero no

materia. Por ejemplo, un recipiente cerrado de vidrio en el que se lleva a
cabo una reaccion quimica que desprende calor. Los gases formados no
pueden abandonar dicho recipiente porque esta cerrado con un tapon, pero
el calor si que puede desprenderse porque las paredes de vidrio son

diatérmicas. Si tocamos el recipiente con las manos, lo notaremos caliente.

Sistema _asilado: no es posible el intercambio ni de materia ni de

energia. Por ejemplo, lo que se conoce cologuialmente como un termo, que
técnicamente es un vaso “Dewar” y que se usa para llevar infusiones o café
y que se mantengan calientes mas tiempo, es en teoria un sistema aislado,
gue no permite ni el paso de materia ni de energia. No obstante, los
sistemas aislados son teoricos, en la practica siempre hay cierto
intercambio leve de energia y al final, el café e Tmeuion

se acaba enfriando. i Agitador

Un calorimetro de laboratorio es también un ejemplo | o D

de sistema aislado \s.-_‘-.- i

SN perfarade

Asimismo, los sistemas reaccionantes también se

pueden clasificar en funciébn del estado de Riscipicr st

agregacion de reactivos y productos. Si todos los
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componentes se hallan en el mismo estado de agregacién (sélido, liquido o gas),
es decir, tenemos una sola fase, tendremos lo que se denomina un sistema
homogéneo. Por ejemplo, la combustion del metano es un sistema homogéneo,

ya que todos los componentes son gases:
CHypgy + 20315 = COyg + 2H;0(g

Si tenemos componentes con distintos estados de agregacion, es decir, tenemos
varias fases, entonces se trata de un sistema heterogéneo. Por ejemplo, la
descomposicion de carbonato de magnesio sdlido por calcinacion con

desprendimiento de diéxido de carbono:
MECDgig] - CDE(E] + MED(EJ

Especificados ya los tipos de sistemas termodinamicos que existen, nos

centraremos en el estudio de las llamadas variables termodinamicas.

5.- Variables Termodinamicas y Funcion de Estado

Para definir a profundidad un Sistema, necesitamos conocer, ademas de su
composicion quimica, el valor de una serie de variables que determinan el estado
del mismo desde un punto de vista macroscopico. A estas variables se las
denomina Variables Termodinamicas. Algunos ejemplos de Variables

Termodinamicas son: volumen, temperatura, presion...

5.1.- Variables termodinamicas: extensivas e intensivas

Las variables termodinamicas se clasifican en dos tipos, atendiendo a su
dependencia o independencia con la cantidad total de materia presente en el

sistema. Asi, tenemos:

e Variables extensivas: si su valor depende de la cantidad o porcién de

sistema que se considera, por ejemplo: masa, volumen, numero de moles...

o Variables intensivas: si su valor no depende de la cantidad de sistema

considerado, por ejemplo: temperatura, densidad, presion, concentracion...
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En la tabla siguiente se muestran algunas variables extensivas e intensivas:

Variables extensivas Variables intensivas
Masa (Kg) Densidad (Kg/m")

.- Volumen especifico (volumen/masa; m*/Kg)

Volumen (m?
(m?) .- Volumen molar (volumen/moles; m®mol)

.- Presion (Pa, atm.)

.- Temperatura (°K)

.- Capacidad caldrica especifica (Joule/Kg .°K)
.- Capacidad cal6rica molar (Joule/°K . mol)

.- Concentracién (mol/m*; mol/l; g/l)

Energia Interna, U (KgJ) Energia interna molar (KJ/mol)

Entropia, S (KJ/°K) Entropia molar (KJ/°K. mol)

Entalpia, H (KJ) Entalpia molar (KJ/mol)

Energia Libre, G (KJ) Energia libre molar (KJ/mol)

5.2.- Unidades de energia caldrica

Una

Caloria (cal): cantidad de energia necesaria para elevar la temperatura de
un gramo de agua en 1 °C

Joule (J): unidad del SI que se define como la energia necesaria para
ejercer una fuerza de un Newton en la distancia de un metro

1 cal =4,184J. 1 Kilo joule (KJ) = 1000 J

En el sistema CGS tenemos el Ergio

1J =10’ ergios

1 Cal =1000 cal = 1 Kcal

forma sencilla de distinguir si una variable es extensiva o intensiva es dividir

el sistema en dos bloques iguales y considerar si dicha variable cambia o se

mantiene constante con respecto al sistema completo. Imaginemos que tenemos

el siguiente sistema, constituido por 1 mol de hidrégeno en un recipiente de 22,4
litros:
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Extensivas Extensivas

V=224 litros V=112 litros

n=1mol n=0,5 mol
Hidrég¢no gas| M =2 gramos Hidrégeno gas | m=1 gramo

Intensivas Intensivas

T=0°C T=0°C

[H2] = 0,045M [H2] = 0,045M

d =29g/22,41 = 0,089 g/l d=1g/11,41=0,089 g/l

P=1atm P=1atm

Aungue para el sistema anterior hemos indicado muchas variables, para describir
por completo el estado de un sistema no es necesario conocerlas todas, se
pueden limitar, dado que las variables termodinamicas se hallan relacionadas
entre si por ecuaciones matematicas. Por ejemplo, la ecuacion de Clapeyron para

los gases ideales:
PV=nRT
Donde:

P = presion (atm o pascales, Pa)

V = volumen (litros 0 m3)

n = nimero de moles

R = constante de los gases ideales, 0,082 atm-1/°K-mol o 8,31 J/°K-mol
T = temperatura en grados kelvin (K)

Dada esta ecuacion para los gases ideales, bastara conocer la presion, el volumen
y la temperatura para definir el estado del sistema, y el nimero de moles, o la
densidad, o la masa, se podrian calcular conociendo dichos valores de P, Vy T.

Por tanto, con estas variables el sistema quedaria totalmente descrito.

6.- Procesos isotermos, isobaricos, isocoros y adiabaticos

Un procedimiento habitual a nivel experimental para facilitar el estudio de los
sistemas termodinamicos es limitar el numero de variables de dicho sistema,
manteniendo algunas fijas. Por ejemplo, si estudiamos un proceso a una
temperatura constante de 25°C, la temperatura dejard de ser una variable (no
varia) y pasara a ser un valor numérico. Este tipo de proceso en el que se fija una

variable adopta su nombre en funcidén de cual sea la variable fijada:
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A los procesos que se llevan a cabo a temperatura constante, se los

denomina isotermos o isotérmicos (T = cte.)

e Alos procesos que se llevan a cabo a presion constante, se los denomina

isobéricos (P = cte.)

e Alos procesos que se llevan a cabo a volumen constante, se los denomina

isocoros (V = cte.)

e A los procesos que se llevan a cabo sin transferencia de energia y/o
materia entre el sistema y el entorno, se los llama adiabaticos (Q = 0)

7.- Definicion de funcion de estado

Algunas variables termodinamicas son “funciones de estado”. Esto significa que
si el sistema sufre una modificacion y pasa de un estado A a un estado B, el valor
de estas variables termodinamicas que son funciones de estado no depende de

como se ha efectuado la transformacion, sélo del estado del sistema.

Veremos esto con un ejemplo concreto para que sea mas sencillo, tomando como
variable la temperatura. Consideremos un sistema que esta en un estado A en el
cual la temperatura es de 20°C. Este sistema sufre una transformacién y pasa a
estar en un estado B en el cual la temperatura es de 60°C. El sistema en el estado
B seguira estando a 60°C independientemente del camino que haya seguido la
transformacion. No depende del camino que ha seguido dicha transformacion, no
importa si se ha calentado y luego enfriado, o si se ha calentado
progresivamente... La temperatura en el estado B seguira siendo de 60°C, sin
importar cobmo se ha llegado a ello. Por esto, la temperatura es una funcion de
estado, s6lo depende del estado del

sistema en el momento en que o / Estado C T\

consideremos.

Estado A | _ EstadoB
T=20°C I T=&0°C

Otra forma de decir esto es que las

. . Estado D
variaciones que experimentan las T=45°C

funciones de estado soOlo dependen del
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estado inicial y final del sistema. En nuestro caso la variacién de temperatura es
de 40°C (60 — 20).

Otras variables termodinamicas que son funcién de estado son el volumen, la
presién, y otros nuevos conceptos en los que vamos a profundizar a lo largo del

tema como la energia interna, la entalpia, la entropia y la energia libre de Gibbs.

8.- Transferencia de energia como trabajo. Trabajo de expansion y

compresion de un gas

El trabajo de cambio de volumen de un gas es el trabajo necesario para que el
gas pase de un volumen inicial V; a un volumen final V;. Si el volumen disminuye,
el gas se habrd comprimido y hablaremos de trabajo de compresion; si el
volumen aumenta, el gas se habra expandido y hablaremos de trabajo de

expansion.

Para ilustrar mejor este trabajo de expansion o compresion de un gas, imaginemos
un gas cerrado dentro de un recipiente, una de cuyas paredes es un émbolo movil
(como el de una jeringa) pero sin masa ni rozamiento. Si se produce una variacion
del volumen del recipiente, el émbolo se desplazara una distancia Ax, ya que en

su expansion el gas empuja el pistobn contra la presion externa, que permanece

constante.
Fext P Fext n P
|-| I&X
Embolo *
Vi W v
\_ o \_ A
Estado inicial Estado final

Puesto que el trabajo es fuerza por desplazamiento, podemos escribir que:

W='Fext'Ax
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(Puesto que el desplazamiento del émbolo ocurre en sentido contrario al sentido
de la fuerza, el trabajo tendra signo negativo, lo que justifica el signo de la Fuerza

externa en la ecuacion anterior).
Y la fuerza es presion - superficie: F ¢ = P-S
W=-P-S-Ax

Mientras que la superficie por la variacion de x que sufre el émbolo es la variacion

de volumen que experimenta el recipiente:
S - Ax=AV
De modo que finalmente el trabajo de expansion es:

W=-PxAV

9.- Criterio de signos en el trabajo de compresion y expansion de un

gas

Si aumenta el volumen, es el gas, es decir, el sistema, el que realiza un trabajo
mecéanico. Segun el criterio de signo que adoptaremos, que es el establecido por
la IUPAC, este trabajo realizado por el sistema se considera de signo negativo, es
decir, W < 0.

Si disminuye el volumen, es el entorno el que ejerce un trabajo sobre el sistema,
en cuyo caso, segun el criterio de signos establecido por la IUPAC,
consideraremos que le trabajo es positivo, W > 0.

NOTA: Es posible que en algunos textos se halle un criterio de signos distinto a
este para el trabajo, considerandose que W = +P-AV y que por tanto W > 0 para el
trabajo realizado por el sistema y W < 0 para le trabajo realizado sobre el sistema.
Esto es habitual en tratados de fisica y de ingenieria, aunque para quimica lo mas
habitual es considerar el criterio de signos expuesto aqui, que es el establecido
por la IUPAC.

Veamos un ejemplo para aclarar lo expuesto:
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1.- Un gas se expande de un volumen inicial de 4 litros a un volumen de 9 litros,
contra una presion externa constante de 2 atmoésferas. Calcular el trabajo

realizado por el sistema.

La ecuacion a utilizar sera: W = - Peyt . AV
AV = V; -V,
AV=91-41=5Ilitros
W=-2atmx5|=-10atm x |

101325Pa 1m3
latm ~ 10001

—10atmxlx = —1013 Joules {Expansién

Como hemos dicho, los procesos quimicos y fisicos de las sustancias llevan
asociados cambios o variaciones de energia y la forma de energia mas habitual de
dichas variaciones es el calor. El intercambio de calor entre un sistema y su
entorno se produce como consecuencia de una diferencia de temperatura, por

ejemplo:

4 N
Entorno

B IRIR IR

El flujo de calor siempre se produce desde el elemento de mayor temperatura al
de menor temperatura. En concreto, la transferencia de calor, “Q” que experimenta

un sistema formado por una sustancia pura depende de:
e La variacion de temperatura que experimenta, AT

e La masa de la sustancia, m
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e La naturaleza de la sustancia. De dicha naturaleza dependen dos
parametros que vamos a definir a continuacion, la capacidad calodrica

especificay la capacidad calérica molar.

10.- Capacidad caldrica especifica o calor especifico de una sustancia

La capacidad calorifica o calorica, “c”, o calor especifico, es la energia calérica
necesaria para aumentar 1°C o 1°K (si hablamos de incrementos es lo mismo) la
temperatura de 1kg de masa de una sustancia a una presion de 1 atmosfera
(1,013 x 10° Pa). En el Sl se expresa en J/kg -°K y es una propiedad caracteristica

de las sustancias.

Esto significa que para que un kg de agua aumente 1°C su temperatura a

presion normal, se han de suministrar 4180 J de energia calorifica.

En general, conociendo la masa de sustancia, m, la variacion de temperatura que
experimenta, AT, y su capacidad calorifica especifica se puede calcular la energia

calorifica intercambiada o transferencia de calor, Q, segun la formula:
Q=m-c- AT

Donde:

m = masa de la sustancia

¢ = capacidad caldrica especifica

AT =T¢—T,; (temperatura final menos temperatura inicial del sistema)

Por ejemplo:

2.- Para calentar una barra de 6kg de aluminio de 25°C a 40°C, sabiendo que la C
del aluminio es de 895 J/kg- °K

Q =m-c-AT = 6 kg - 895 (J°K-Kg) - (40-25) = 80550 J
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11.- Capacidad calérica molar de una sustancia

La Capacidad caldrica molar, Cp, es la energia caldrica necesaria para aumentar
1°K o 1°C la temperatura de un mol de cualquier sustancia. En este caso, la

transferencia de calor sera:
Q=n-AT-Cm
Donde:
n = nimero de moles
Cm = capacidad cal6rica molar
AT =T¢—T,; (temperatura final menos temperatura inicial del sistema)

Cabe destacar que para el caso de solidos y liquidos, la capacidad calorica
especifica y la capacidad calérica molar son iguales tanto si el proceso se realiza a
presion constante como a volumen constante. No obstante, en el caso de los
gases, estos parametros varian, lo cual se indica con un subindice v y p para el
proceso a V = cte. y P = cte., respectivamente: Cv, Cp, Cmv, Cmp, por lo que si
en un ejercicio debemos calcular el calor transferido en el caso de un gas nos

deben indicar si el proceso es isocoro o isobérico.

12.- Primera Ley de la Termodinamica. Aplicacién a las reacciones

quimicas.

Hemos indicado que toda reaccién quimica obedece a dos leyes fundamentales, la
Ley de conservacion de la masa y la Ley de conservacion de la energia. Esta
ultima constituye o surge del Primer Principio de la Termodindmica o Primera
Ley de la Termodindmica que establece que la energia siempre se conserva o
se transfiere, de modo que si en un sistema capaz de intercambiar energia, la
energia disminuye, necesariamente aparecerd una cantidad de energia
equivalente en el entorno, ya que la energia no se crea ni se destruye, solo se

transforma o transfiere.
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Matematicamente, el Primer Principio de la Termodinamica determina cémo
afectan los intercambios de calor, Q, y trabajo, W, a la energia global de un

sistema.
Asi, la ecuacion matematica del Primer Principio es:
AU=Q+W

También hemos puntualizado el criterio de considerar positivo el calor y el trabajo
que entra o se realiza sobre el sistema, y negativo el calor que sale del sistema o

el trabajo realizado por el mismo.

“U” es una funcién de estado que recibe el nombre de “energia interna del

sistema”. Asi, se puede enunciar la Primera Ley de la Termodinamica como:

“La variacion de energia interna de un sistema es igual a la suma del calor y

el trabajo que intercambia con su entorno”.

La Energia Interna (U) es la energia asociada a la estructura interna del sistema,
es decir, la suma de todas las energias contenidas en el mismo, como la energia
cinética de sus particulas individuales (nucleos, atomos, moléculas... que pueden
vibrar, rotar o incluso efectuar movimientos de traslacién, como los gases) y la
energia potencial de éstas, esencialmente energia potencial eléctrica debida a
atracciones nucleo-electron, repulsiones nucleo-nucleo y repulsiones electron-

electron.

El valor absoluto de la energia interna de un sistema, U, se desconoce por su gran
complejidad, pero podemos medir o determinar su variacion, AU, cuando pasa de
un estado inicial a un estado final, ya que, como hemos dicho, la energia interna

es una funcion de estado y sélo depende de dichos estados inicial y final:
AU = Ufinal — Uinicial

En cuanto a la aplicacion del Primer Principio de la Termodinamica a las
reacciones quimicas, que es lo que nos interesa en este caso, la variacion de
energia interna representa la diferencia de energia entre los productos y los
reactivos, siendo Q y W la transferencia de calor como calor y como trabajo que

acompafan a dicha reaccién quimica.
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AU = Ufinal — Unicim =Q +W

En concreto, en este curso vamos a aplicar el Primer Principio de la
Termodinamica a las reacciones quimicas en dos casos particulares, cuando el
volumen permanece constante, es decir, €s un proceso isocoro, y cuando la
presion permanece constante, es un proceso isobarico. Este ultimo caso, la
reaccion quimica a presion constante, es de suma importancia, ya que de aqui
surge el concepto de Entalpia, el cual se va a desarrollar con muchisima amplitud

a lo largo del tema.

A continuacion, en los dos siguientes apartados, vamos a estudiar para una
reaccion la transferencia de calor a volumen constante y la transferencia de calor a

presién constante.
Veamos el siguiente ejemplo:

3.- Se tiene un gas que se expande realizando un trabajo de 40 Joules y cede un

calor de 60 Joules. Calcule la energia interna (AU) del sistema.

Emplearemos la siguiente ecuacién para el calculo de la Energia Interna:
AU=Q+W

Recordemos los criterios de signo establecidos: Q<0

Q >0 silo absorbe el sistema ﬁ
<0 i .
Q <Osilo cede el sistema _— d Sistema

W > 0 si se realiza sobre el sistema

W <0

W < 0 silo realiza el sistema
Q>0
Como el sistema cede 60 Joule, Q = - 60 Joule
El gas se expande, por tanto, el sistema realiza un trabajo, luego, W = - 40 Joule

AU = (- 60 Joule) + (-40 Joule) = - 100 Joules
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13.- Transferencia de Calor en una reacciéon Quimica a Volumen

Constante

Existen algunas reacciones quimicas que transcurren a volumen constante, es
decir, sin variacion apreciable en el volumen total del sistema. Son ejemplos de
ello las reacciones que se dan entre sélidos y liquidos sin desprendimiento de
gases, ya que en estos la variacion es muy pequefia y se puede despreciar, 0
también las que se llevan a cabo en un recipiente cerrado, como un termo o un
calorimetro, aunque intervengan gases. Son ejemplos de esto la comida cocinada
en la olla a presion, la esterilizacion del material de laboratorio en una autoclave o

la fermentacion del vino en un recipiente cerrado.

Veamos coémo aplicar el Primer Principio de la Termodindmica a estos

procesos. Recordemos que matematicamente, se expresa como:

AU=Q+W
y que hemos deducido:
W = - PAV
De modo que:
AU=Q-P.AV

Pero si no hay variacién de volumen AV = 0, el producto — PAV también sera 0 y

quedara:
AU =Q

Como el proceso es a volumen constante, éste sera el calor transmitido a

volumen constante lo cual se indica afadiendo v subindice.
AU = Qy
Por tanto:

El calor absorbido o desprendido en una reaccion quimica realizada a volumen

constante, Q,, es igual a la variacion de energia interna del sistema.
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Ejemplo:

4.- Se tiene un gas encerrado en un cilindro que tiene un piston movil de
5 KNewton de peso. Se calienta el gas y el pistdn se desplaza 40 cm. Si el calor

absorbido por el gas es de 60 Joule. Calcule la variacion de energia interna del

sistema.
AU=Q+W
W=-P. AV . b Fe [] P
AV = Ax [l I’-“"

Embolo —-
W=-F.Ax Vi w vF
Ax=40cm=0,40 m Estado inicial Estado final

F=5KN =5000 N
W =-5000 N - 0,40 m = - 2000 Joule
AU = 60 Joule — 2000 Joule = - 1940 Joule

5.- Cuando 1000 Kg de H,O( a 100 °C pasan a vapor a esa misma temperatura y
a 1 atm de presion (1,03 . 10° Pa), absorbe 2283500 KJ.

Calcular:

a. Trabajo de expansion del sistema

b. Variacién de Energia Interna (AU)

Sabiendo que: § H,0 = 973 Kg/m?3

W=-P.AV

> 3
AV =V,-V;
. H0p | — > H.0p)
Calculemos el volumen que ocupa el gas:
P-V,=nRT
Calculemos los moles de gas: Vi Vi
1000g 1molde H,0
1000 Kg x x = 55.555 moles
1Kg 18 g
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3

1m
1 atmxV, = 55.555 x 0,082x373,15 =>V, = 1700000 [t x 10005 — 1700 m3

El volumen inicial lo deducimos de la densidad:

§ H,0 = 973 Kg/m?3
3

973 Kg
AV =V, — V, = 1700 m® — 1,03 m® = 1699 m3

1000 Kg x = 1,03 m3

a)W=-P.AV
W =-1,03.10° Pa x 1699 m® = - 172105 KJ
b) AU =W + Q => AU = - 172105 KJ + 2283500 KJ = 2.111.395 KJ

6.- Al reaccionar Nyg € Hyg para obtener NHsg a 400 °C en un recipiente
cerrado, se desprenden 2,5 KJ de calor por cada gramo de NH3 formado. Calcular
la variacion de energia interna en KJ/mol de amoniaco y escribir la ecuacion

termoquimica correspondiente.

La reaccion quimica es:

3 1
> Ha(g) + 5 Nagg) = NHs(g)

T =400 °C

Recipiente cerrado, V = K
Qv =AU
AU = -2,5KJ/g
Como AU debe ser expresado como KJ/mol, realizamos la conversion
correspondiente:

K] 17 gNH K
25 _IXL - _43_]
g mol mol

3 1 . _
EHZ(Q) +EN2(g) — NH3g; AU = - 43 KJ/mol
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7.- Sabiendo que el calor especifico del agua es de 4180 J/kg-°K, calcular la
variacion de energia interna que experimenta 1 mol de agua a 1 atmdsfera de
presion cuando se caliente desde 40 grados centigrados hasta 80 grados

centigrados.

AU=Q+W
W=-P-AV
La Variacion de volumen cuando el agua

cambia de temperatura pero no de estado de

agregacion puede considerarse despreciable, A
luego, podemos considerar que este es un proceso a volumen constante, por lo
que: AU = Qy
Q =mxCexAT
Sabiendo que 1 mol de H,O pesa 18 g (peso molecular):
1 mol H,O = 0,018 Kg

401()6 (80 — 40)°K => AU = 3009,6 ]

AU = = 0,018 Kg x 4180

8.- A la temperatura de 200°C y 1 atmoésfera de presion, se quema 1 mol de
propano y se desprenden 1700 kJ de calor. Escribir la correspondiente ecuacion

termoquimica y calcular la variacién de energia interna del proceso.

Qp = AH; AH = —1700 KJ
C3Hg(g) + 502¢g) = 3CO0y) + 4H,0(g); AH, = —1700 K]

La relacion existente entre la variacién de energia interna y la variacion de entalpia

en una reaccion en la que intervienen compuestos en estado gaseoso es:
AH =AU+ MxRxT
An = moleSyroguctos — MOleSreqctivos =>
An=0B+4+4)—-(1+5)=7-6=1mol

Kj
°K.mol

— 1700 K] = AU + 1 moles x 8,31x1073 x 473,15 °K =>
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—1700K] = AU +3,9K] => AU = —1700 K] — 3,9 K] = —1703,9 KJ

9.- En un recipiente una de cuyas paredes es un émbolo mévil de 200 cm? de
superficie, se tiene un gas. Dicho gas se expande frente a una presion externa de
0,9-10° Pa. Simultdneamente, el gas pierde 200 J de energia en forma de calor.

Calcular la variacion de energia interna del sistema sabiendo que el émbolo se

desplaza 10 cm.

Para calcular el trabajo realizado aplicaremos la formula:

W= —-PxAV

Y para calcular la variacion de energia interna la expresion matematica del Primer

Principio de la Termodinamica:

AU=Q+W
W= —PxAV
Fext P

AV =V, -V = Ax 1
Ax=10cm=0,1m Emeob

Vi

5 1 m? 5 \_____
S =200cm* x 10000 cm? =0,02m Estado inicial
AV =8 x Ax

lax

w

Fext |_| P

I

——

Estado final

W= —-PxSxAx => —0,9.10° Pax 0,02m?x0,1m = —180 Joule

AU =Q+ W = =200 Joules — 180 Joules = —380 Joules

10.- Calcular la AU de la siguiente reaccion en condiciones estandar:

2C0(g) + Oz(g) = 2C0yy) ; AH, = —566 KJ /mol

Observe que el dato de que se dispone es la ecuacion termoquimica de formacion
de CO; a partir de CO, que incluye el valor de la entalpia estandar de reaccion.

Para calcula la variacion de energia interna a partir de la entalpia, usaremos la

férmula siguiente:

Prof. Leopoldo Simoza L

Pagina 23




AH = AU + An.R.T
Donde:
AH: variacion de entalpia de la reaccién quimica
AU: variacion de energia interna de la reaccion quimica
An: variacion del numero de moles de reactivos a productos en la reaccién
R: constante de los gases ideales (8,31 x 107 KJ/ °K mol)
T: temperatura
AH = AU + An.R.T

Las condiciones estandar termoquimicas son 1 atm de presion y 25 °C, luego, la

temperatura del proceso sera:
T =25+ 273,15 = 298,15 °K

Kj

°K .mol

—566 K] = AU + (=2,5K]) => AU = —563,5K]

— 566 K] = AU + (2 — 3) moles x 8,31.1073 x 298,15 °K =>

14.- Transferencia de calor a presion constante. Concepto de
entalpia (H)

A continuaciéon aplicaremos nuevamente el Primer Principio de la
Termodinamica a un tipo concreto de reacciones quimica, en este caso, a las que
transcurren a presion constante, que son las mas habituales. Aunque hemos visto
algunas reacciones que transcurren a volumen constante, la mayor parte de
reacciones quimicas suceden a presion atmosférica y con variacion de volumen,
ya que se llevan a cabo al aire libre. Por ejemplo, una hoguera o en recipientes
abiertos en el laboratorio: un vaso de precipitados, un Erlenmeyer...

Cuando aplicamos el Primer Principio de la Termodindmica a estas reacciones,
surge una nueva funcién de estado, denominada “Entalpia” que es un concepto
fundamental en termoquimica. Veremos a continuacion como aplicar dicho

principio a estas reacciones paso a paso hasta llegar a la deduccion de la entalpia
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y a su relacion con la variacion de energia interna en una reaccion quimica a

presion constante.

La expresion matematica del primer principio es:

AU=Q+W
W = —P.AV
AU=Q—P.AV

En este caso, dado que es una reaccion que no se lleva a cabo en un recipiente
cerrado, consideraremos que si que hay una variacion de volumen apreciable que

seré:
AV = Volumen productos (Vp) — Volumen reactivos (Vg)

Estamos considerando la transferencia de calor a presién constante, esto se

indica con una p subindice, es decir:
AU = Qp - PAV
Si despejamos este Qp, pasando el término — PAV al otro lado sumando quedara:
Qp = AU + PAV
Y como AV = Vp — Vg,
y AU = Up — Ug, entonces:
Qp =Up—Ur + P(Vr - Vp)
QP = Up — Ug + PVp — PVR

Ahora agrupamos los términos referidos a productos y los referidos a reactivos.
Queda:

Qp=Up+ P Vp—(Ug + PVR)

El producto PV tiene unidades de energia, que sumada a la energia interior U, nos
da una nueva medida de energia que llamamos ENTALPIA, representada por H, y

gue es una funcion de estado (depende de los estados final e inicial del sistema):

H=U+PV
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Qe = Up + PVp — (Ur + PVg)
He = Up + PVp
Hr = (Ur + PVR)
Qp = Up+ PVp — (Ug +PVR)
Qp = AH

Como vemos, el calor absorbido o desprendido en una reaccion quimica
realizada a presion constante es igual a la variacion de entalpia del sistema,

siendo H, por tanto, otra forma mas de medir la energia de un sistema.

Dado que la entalpia es una funcion de estado, como ocurre con la energia
interna, U, no se puede conocer su valor absoluto, Unicamente se puede medir su

variacion durante una reaccion quimica.

11.- La ecuacion termoquimica correspondiente a la combustion de un mol de

etanol en condiciones estandar es:
CZHSOH(l) + 302(9) 4 ZCOZ(g) + 3H20(l); AHCO = —1371,0 K]

Calcular la variacion de energia interna.

Es importante notar que en la expresion que relaciona la variacion de entalpia con

la variacién de energia interna, es decir:
AH = AU + An.R.T

Cuando consideramos la variacion del nimero de moles, An, sélo tendremos en

cuenta los moles de especies que se hallen en estado gaseoso:
An=2-3=-1

K
—1371,0K] = AU + (=1 mol) x 8,31 x 1073 o—] x 298,15 °K =>
K x mol

AU = —1368,5 K]
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15.- Relacion entre el calor a presion constante y el calor a volumen
constante (Qp y Qv)

Hemos indicado anteriormente, que en las reacciones que transcurren a volumen
constante la transferencia de calor recibe el nombre de Qy, y en las reacciones
gue transcurren a presion constante, esta transferencia se denomina Qp.

Asimismo, hemos deducido que:
AU = Qy y AH = Qp
AH = AU + P.AV

Q,= AU +P.AV

Qp = QV + P.AV
A partir de esto podemos deducir la relacion entre la variacion de entalpia y la

variacion de energia interna.

15.1.- Relacion entre Qp y Qv para solidos y liquidos

En el caso de las reacciones en las que solo intervienen sélidos o liquidos,
podemos considerar que la variacion de volumen entre reactivos y productos es

muy pequefia y que el producto PAV es despreciable. Asi se obtiene

Qr = Qy, 0 también, AH = AU

15.2.- Relacion entre Qp y Qv para gases

En cambio, si en las reacciones intervienen especies gaseosas, que haya o no
variacion de volumen dependera de la variacion del numero de moles de especies

gaseosas entre reactivos y productos:

P.V=nRT
P.AV = An.R.T

Utilizamos la ecuacién ya conocida Qp = AU + PAV vy sustituiremos PAV por AnRT

y obtendremos:

Qp = QV+ An.R.T
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AH = AU+ M.R.T

La variaciéon de volumen dependera de la variacion del nimero de moles, ya que a
mas cantidad de moles gaseosos, manteniendo la presion constante, sera mayor

volumen.
Sélo si An = 0, entonces Qp = Qy, sino Qp # Qy

Para calcular An en una reaccién vamos a ver un ejemplo concreto, consideremos

la reaccion de combustién del metano:

CHy(gy + 202(g) = COz(g) + 2H30y)

La variacion del numero de moles corresponde a la suma de los coeficientes
estequiométricos de los productos menos la suma de los coeficientes

estequiomeétricos de los reactivos, es decir:
An =nC0, +nH,0 —nCH, —m0, =1+2—-1-2=0
Qp=Qy+P.AV; An.R.T =0
Qp = Qv
En el caso de An # 0, como por ejemplo en la reaccion:
2NO(g) + Oz¢5) = 2NOy(gy; An=2-3=—1
P.V=nR.T; P.AV= An.R.T
Qp=Qy +An.R.T

12.- En una bomba calorimétrica (calorimetro) se queman 2,35 gramos de
benceno, CsHs ) @ 25°C y se desprenden 98397 J. Calcular el calor de combustion
del benceno a presion constante y a esta misma temperatura, e indicar la ecuacion

termoquimica correspondiente.

En este ejercicio calcularemos la entalpia de combustion del benceno partiendo
del valor de variacién de energia interna, ya que en el enunciado nos dan el valor
del calor a volumen constante (la reaccion ocurre en el interior de un calorimetro

cerrado), y sabemos que:
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AU = Qv

298397 TBgCHly o
~ 2,35g ol J/mo

Asi, a partir del valor del calor a volumen constante, que es igual a la variacion de
energia interna, debemos determinar el calor a presion constante, que es igual a la

variacion de entalpia.
QP = QV + ATLRT

AH = AU + An.R. T

15
C6H6(l) + 702(9) - 6C02(g) + 3H20(l)

m=6-2—_3_ 45
nEMTRTTIT Y

AH = —3266 + (—1,5) x (8,31.1073)x298,16 °K = - 3269 KJ

15
CeHe(ry + 702(9) = 6C0,g) + 3H,0(1); AH = —3269 K]

16.- Definicion de entalpia de reaccion estandar. Reacciones
endotérmicas y reacciones exotérmicas. Diagramas entalpicos.
Definimos la entalpia de una reaccién quimica (AHr) como el calor absorbido o

desprendido en dicha reaccion quimica cuando ésta transcurre a presion

constante, es decir:

AH = QP

AH: entalpia de la reaccion

Qp: calor transferido a presion constante

El valor de entalpia es distinto segun a qué presion y a qué temperatura se lleve a
cabo la reaccién. Por este motivo se definen unas condiciones estandar. Las
condiciones estandar termoquimicas son 25°C (o 298 K) y latm de presion

(1,013-10° Pa). Cuando la reaccién se lleva a cabo en dichas condiciones
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estandar, su variacion de entalpia (AH) recibe el nombre de entalpia estandar de

reaccion o también entalpia normal de reaccidén, y se representa como AH, .

Las unidades de la entalpia estandar de reaccion son kJ o kJ/mol, siendo esta
dltima la forma mas habitual de hallar los valores de entalpias en las distintas

tablas.

17.- Ecuaciones termoquimicas

La forma mas habitual de indicar la entalpia estandar de una reaccion quimica es
en las llamadas ecuaciones termoquimicas, que consisten en escribir la
reaccion, correctamente ajustada y con los estados de agregacion de todos los
compuestos que intervienen, y afadir, a la derecha, el valor de la entalpia
estandar. Por ejemplo, a continuacion vemos la ecuacion termoquimica para la
reaccion de combustién del etanol y para la reaccion de combustién del mondéxido

de carbono:

CH;CH,0H(y + 30, 5 2C0,(; + 3H,0qy  AHE = —1367 kj/mol
1 ]
CO) +502 > COs5)  AHP = —283 k]/mol

El motivo por el que en la ecuacién termoquimica se deban indicar los estados de
agregacion de productos y reactivos, es decir, si son gases, liquidos o soélidos, y
también la forma alotrépica (por ejemplo, carbono grafito o carbono diamante), es

porque de ello también depende el valor de la entalpia de la reaccién.

Ademas, puesto que la entalpia es una variable extensiva, es decir, depende de la
cantidad total de materia, si la ecuacién termoquimica se ajusta de un modo
distinto, cambiar& su valor, siempre y cuando el valor venga dado en kJ (y no en

kJ/mol). Por ejemplo:

200y + 0, 5 2C05;y  AHZ = —566 kJ/mol

Esta ecuacion termoquimica nos indica que cuando 2 moles de monoxido de

carbono reaccionan con un mol de O,, se desprenden 566 kJ de calor, mientras
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gue, tal y como hemos visto previamente en la misma reaccion pero ajustada para

1 mol, se desprende la mitad, 283 kJ de energia calorifica.

18.- Reacciones endotérmicas y reacciones exotérmicas

En las ecuaciones termoquimicas indicadas previamente aparecen los
correspondientes valores de entalpia estandar de reaccion para diversas

reacciones, y todas ellas tienen signo negativo.

Segun el criterio establecido por la IUPAC, se considera negativo el calor
desprendido por el sistema, y positivo el calor absorbido por el mismo. Asi, si la
entalpia de reaccidn es negativa, significa que durante el transcurso de la
reaccion, el sistema pierde o libera calor hacia el entorno, mientras que si la
entalpia de reaccién es positiva significa que durante el transcurso de la reaccion,
el sistema absorbe calor del entorno. En funcion del signo de la entalpia, las

reacciones se clasifican como endotérmicas y exotérmicas:

e Una reaccidn exotérmica es aquella cuyo valor de entalpia es negativo,

es decir, el sistema desprende o libera calor al entorno (AH < 0).

e Unareaccién endotérmica es aquella cuyo valor de entalpia es positivo,

es decir, el sistema absorbe calor del entorno (AH > 0).

Por ejemplo, la reacciébn que hemos considerado previamente, de oxidacion del
monoéxido de carbono para dar diéxido de carbono, tiene variacion de entalpia

negativa:
1 o
COp + EOQ = CO05g) AH? = —283 kj/mol

Esto significa que se desprende calor en el transcurso de la misma y es, por tanto,
una reaccion exotérmica, mientras que si consideramos la misma reaccién pero en
sentido contrario, el valor absoluto de la entalpia se mantiene, pero el signo
cambia, siendo en este caso la entalpia positiva y, por tanto, una reaccion

endotérmica;
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1
COxg) > CO) +50;  AHF = +283 kj/mol

19.- Distintos tipos de entalpias de reaccion: entalpias de

combustion y entalpias de formacion.

Aunqgue cualquier entalpia es, por definicidn, una entalpia de reaccion (variacién
de calor a presion constante asociada a una reaccion quimica) es frecuente
especificar un poco mas vy, en lugar de llamarla entalpia de reaccion, indicamos el
tipo de reaccion a que se refiere, por ejemplo, en el caso del CO y el oxigeno, se
trata de una reaccion de combustion, por lo que a su entalpia de reaccion se la

puede llamar entalpia de combustion, AH,

Del mismo modo sucede, por ejemplo, con las entalpias de las reacciones de
formacion de un compuesto, que reciben el nombre de entalpias de formacion, y
gue veremos con detenimiento mas adelante, por su gran utilidad y la frecuencia

de su uso.

20.- Diagramas entalpicos

Un diagrama de entalpia es un grafico que permite mostrar de un modo visual la
variacion de entalpia de una reaccién quimica. Si nosotros tenemos una reaccion:

o

R—>P AH,
AHE = H3 — HY
Como el valor absoluto de entalpia no se conoce, el origen de la escala de

entalpias es arbitrario. Por ello, lo que se hace es representar reactivos y

productos, siendo la diferencia entre ellos el valor de entalpia de la reaccion.

Si la reaccion es endotérmica, es decir, absorbe calor, el diagrama de entalpia

tendra la forma siguiente:
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Productos
Hp
H AH.=0
Reactivos
Hr Hr < Hp

REACCION ENDOTERMICA

Si la reaccion es exotérmica, es decir, desprende calor, el diagrama de entalpia

tendré la forma siguiente:

Reactivos
Hr
y AH, <0
Productos
Hr > Hp Hp

REACCION EXOTERMICA

13.- Escribir las ecuaciones termoquimicas correspondientes a los siguientes

procesos experimentales llevados a cabo en condiciones estandar:

a) La descomposicion térmica de 1 kg de carbonato célcico, para dar 6xido de

calcio y CO,, requiere 1781 kJ

b) El acetileno (etino), C,H, (g), se quema en una reaccion muy exotérmica que

desprende 50,16 kJ por cada gramo de C,H, quemado.
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c) El azufre elemental reacciona con el oxigeno para dar dioxido de azufre,

liberandose 4,6 kJ por cada gramo de SO, obtenido.

a.- Calculemos el Peso o Masa Molecular del Carbonato Calcico:

Ca=1x40,08g=40,08¢g

C=1x12,01g= 12,01g

0=3x15999g= 47.97g
100,06 g/ mol

1781K] 1Kg 100,06 g
1Kg 1000 g mol CaCOs

= 178,21 KJ /mol

CaCOsy = CaOg) + COypy;  AH. = 178,21 K] /mol
b.- Acetileno, CoH;
C=2x12,01=24,029
H=2x1,008= 2,0169

26,036 g/mol

_ 50,16 K] 26,036 g C,H
J 92272 _ _1306 KJ/mol

g x 1 mol

5 o
Csz(g) + 502(9) - ZCOZ(g) + HZO(I); AHC = —1306 K]/mol

46K] 629g
g mol

C- — — 2944 %L
mol

Sis) + O2g) = SOa(gy; AHp = —294,4 K] /mol

14.- Sabiendo que la entalpia estdndar de combustion del butano es de
- 2878,6 kJ/mol, escribir la ecuacion termoquimica correspondiente y calcular la
energia obtenida de la combustion total de una bombona que contiene 4

kilogramos de gas.

Butano, C4H9, PM = 58 g/mol
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1000 g 1molCH,y (—2878,6 K]) 5
4Kg C4Hqp x Kg X 58 g X ol = —1,985x 10> KJ

15.- ¢Qué masa de etanol sera necesario quemar para convertir en vapor, a

100 °C, 1 Kg de H,0 en estado liquido e inicialmente a 0 °C?

Datos: Entalpia de combustion del etanol, -1370 kJ/mol; calor especifico del agua,
Ce = 4180 kJ/°K- kg; entalpia de vaporizacién del agua = 40,7 kJ

1Kg H,0 Q 1 Kg H,0y 1 Kg H,0y,

0°C 100 °C 100 °C

Qy =mux Cey,p x AT

4180 ]
°K .Kg

Q1 = 1Kg H,0¢ x x (100 — 0)°K = 418 KJ

10009~ 1mol 407K _ .
Kg ~18gH,0 " mol J

Q,=1Kg H,0 x

Qr = Q1+ Q, =418KJ] + 2261 K] = 2679 K]
Hacen falta 2679 KJ de calor para vaporizar el agua a 100 °C
CHsOHy + 3034y = 2C0y4) + 3H,00y; AHg (C;HsOH) = —1370 K]
PM C;HsOH = 46 g/mol

1 mol de alcohol genera 1370 KJ. Los 2261 KJ de energia seran aportados por:

— 2679 K
Lmol C;HsOH 1370 KJ ; —] = 1,95 moles de alcohol
X — 2679K] K]
1370 —
mol
46 g C,H;OH

Tmol x 1,95 moles = 89,9 g C,H;0H
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21.- Definicion de entalpia de formacion

La entalpia de formacion es un tipo concreto de entalpia de reaccién, que
recibe el nombre de “Entalpia de Formacion Estandar” o “Entalpia Normal de
Formacion” si la reaccion se lleva a cabo a 25°C y a 1 atm, que son las
condiciones estandar en termoquimica. Asi, la entalpia normal o estandar de
formacién (también llamada a veces calor normal de formacion), se representa

por AH}’ y es la variacion de entalpia cuando se forma un mol de compuesto a

partir de sus elementos en estado normal (esto es, en el estado de agregacion
y forma alotrépica méas estable a la que dichos elemento se hallan en condiciones

estandar).

Esta entalpia de formaciéon podra ser positiva, reaccion endotérmica, o negativa,
reaccion exotérmica. Por ejemplo, es exotérmica la reaccion de formacion de
peroxido de hidrogeno a partir de sus elementos, hidrogeno y oxigeno, en

estado gaseoso, que es como se encuentran en condiciones estandar:
Hyg) + Oz(g) = Hp02qy  AH; = —188 K] /mol

Mientras que la reaccion de formacion del eteno, C;H4;, es endotérmica, es

decir, absorbe calor cuando se produce:
2Cs)grasito T 2Hzgy = CiHaqy  AHp = +52 K] /mol

Como vemos, en esta Ultima reaccion hemos indicado que el carbono, ademas de
estar en estado sélido, estd en forma de grafito. Esto se debe a que el carbono
tiene distintas formas alotrépicas, es decir, compuestas por el mismo elemento
pero con distintas estructuras, como el grafito y el diamante, pero la méas estable a
25°C y a 1 atmosfera de presion es el grafito, y por este motivo es esta la forma
gue debemos escoger para plantear las reacciones de formacion en las que
intervenga el carbono. Esta presentacion de formas alotropicas ocurre también en
otros elementos, como el azufre, que puede presentar estructura monoclinica y
rombica, o el fésforo, que puede tener la llamada estructura de fésforo blanco y la

de fésforo rojo.
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Asimismo, la entalpia de formacién cambia si el compuesto formado esta en
distinto estado de agregacidon, aunque se parta de los mismos elementos. Por
ejemplo, la entalpia de formacién del agua vapor, del agua liquida y del agua
solida difieren:

1 o
Hayg) +502(g) = H:0(g) AH; = —2419 K] /mol

1 o

Hyg) + 50290 = H20(s);  AHp = —285,8 K/ /mol
1 o

Hag) +50209) = HaOggy;  AHp = —292,6 K] /mol

No obstante, lo habitual es plantear que se produce agua liquida si estamos en
condiciones estandar, ya que es asi como el agua se encuentra a 25°C y

1 atmosfera de presion.

Cabe destacar, ademas, que la entalpia de formacion de los elementos puros
se considera “0”, pues como no podemos conocer los valores absolutos de
entalpia, se toman estos como referencias arbitrarias. Asi, por ejemplo:

AH; Oz = 0 kd/mol

AH; Clyg = 0 kd/mol

AH; Nags) = 0 kd/mol
A continuacidén se muestra una tabla con los valores de entalpia de formacién

estandar de distintos compuestos, en kJ/mol, y con sus correspondientes

estados de agregacion.
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Entalpias normales o estandar de formacién, AH%, en ki/mol

Férmula Nombre compueasto
€0 Mondxido de carbono
C0; g Didxido de carbono
NO 1, Mondxido de nitrdgeno
NO; 5 Didxido de nitrdgeno
N304 15 Tetrdxido de dinitrdgeno
S0; 5 Dioxido de azufre
503 5 Trioxido de azufre
C (grefite) Carbono grafito
C [dizmante) Carbono diamante
0 5 Oxigeno
035 Dzono
S [rémbico) Azufre rombico
5 [monodinica) Azufre manaclinico
CSa Disulfuro de carbono
NHs 5 Amoniaco (gas)

NHs Amoniaco (liquido)
PCls g Tricloruro de fosforo
PCls I} Pentacloruro de fosforo
PHz Fosfina

AsHs g Arsina

HzPOy ) Acido fosfarico

HNO; Acido nitrico

H;504 Acido sulfirico

HCl Cloruro de hidrégeno
HEr 5 Bromuro de hidrogeno
HI Yoduro de hidrogeno
HCN Cianuro de hidrogeno
H;0 1y Agua (gas)

H;0 Apua (liquida)

H;0 Agua (s6lida), hielo
H:S5 Sulfuro de hidrageno
H,5e Seleniuro de hidrdgeno
H:0;: |y Perdxido de hidrégeno
CH, g Metano

CiHg Etano

CHy Eteno o etilenc

CiHz i Etino o acetileno

C3Hg Propano

CaHig Butano

CsHyz Pentano

CeHyapy Hexano

GHyg Heptano

CeHg Benceno

CgHs-CHO Benzaldehido

CH30H Metanol

AHY;
-110,4
-393,5

90,3
33,2
9,7
-296,9
-394,8
0,0
1,9
0,0
142,0
0,0
0,3
-110,5
46,2
-67,2
-306,4
-398,9
9,3
41,0
-1281,1
-173,2
-811,3
92,3
-36,2,
25,9
109,0
-241,6
-285,5
-292,6
-20,2
85,6
-186,3
74,8
84,4
52,2
226,9
-103,8

-124,7
-173,1
-198,7
-187,8

82,8
88,8

-236,7

Formula
CH3CH,0H
HCHO
HCOOH
CH3COOH
CClygy
CHCl 1y
CHC
CH2Cl-CHs |y
CeHyz06
CiaHz:044
CH3CHO
CHsCOCHs
CH3CH,CH,0H
CHsCH=CH;, 1
CeHs-CHs
AgCl
Ca[OH)z
CaC0s
Ca0
Cas0, )
Cu0
FeCl;
FeCls =}
Fe;0;3 5
Kd
MgCl;
MgO Is}
Mg(OH),
NaOH .,
NaF .,

NaCl
MNaBr
Nal |,
NaCN .,
NaHCOs
NaNOs
NaNO,
NH,NOs .,
NH,Cl
PbO; 1y
5i0; 1
KeFy 4y
KeFg ;)
Zno
Ins .,

Nombre compuesto AHY
Etancl 2777
Formaldehido -117,2
Acide férmico o metanoico 424 7|
Acido acético -484,5
Tetracloruro de carbono -138,7|
Clorometano -21,9
Cloroformo -131,8|
Cloroetano -105,0
Glucosa -1274.4
Sacarosa -2221,2
Acetaldehido -166,4
Acetona -216,7
1-Propanol -255,0)
Propeno o propileno 20,4
Tolueno 50,0
Cloruro de plata -127,0|
Hidroxido de calcio -352,0)
Carbonato calcico (calcita) -1207,6
Oxido de calcio -035,0)
Sulfato calcico -1430,0
Oxido de cobre (11) -155,0
Cloruro de hierro (1) -342,7
Cloruro de hierro (111} -103,3
Gxido de hierro (111) 829,7|
Cloruro potasico 4371
Cloruro de magnesio -641,8|
Oxido de magnesio -601,8|
Hidréxido de magnesio -924.7|
Hidraxido sadico -425,6|
Fluoruro sédico -571,0
Cloruro sadico -410,6
Bromuro sadico -359,0
Yoduro sadico -286,0)|
Cianuro de sodio -89,8
Bicarbonato sédico 945, 6|
Nitrato sadico -466,7
Nitrito sédico -359,0|
Nitrato aménico -366,1
Cloruro aménico -314 4
Didxido de plomo -276,3
Oxido de silicio (silice) -851,0)
Tetrafluorurc de xendn -284,2
Hexafluoruro de xendn -401,3
Oxido de zinc -347,8
Sulfuro de zinc -202,7|
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22.- Calculo de la entalpia de reaccion a partir de las entalpias de

formacion

A partir de las entalpias de formacion de los distintos compuestos que intervienen
en una reaccion quimica es posible calcular la entalpia o variacion de entalpia de
dicha reaccion. Consideremos la reaccién global de un reactivo A con un reactivo

B, para dar un producto C y un producto D.

La variacion de entalpia de esta reaccion, por ser una funcion de estado, sera la
entalpia del estado final menos la entalpia del estado inicial, es decir, la entalpia
de formacion de los productos menos la entalpia de formacion de los reactivos.
Como las entalpias de formacion se estandarizan para un mol de compuesto
formado, debemos multiplicar dichas entalpias de formacion por los coeficientes

estequiomeétricos correspondientes de cada compuesto:
aA+bB - cC+dD
Entalpias de formacion de los reactivos: a . AHg,y+ b . AH; 5
Entalpias de formacién de los productos: ¢ . AH; ) +d . AHy
Y como:
AH, = AH, — AH;
La variacion de entalpia de la reaccion considerada sera:
AHy = ¢ .AHp oy +d .AHppy — (a . AHp (1 + b . AH )

Y, de forma general, se puede expresar del siguiente modo:

AH; = an .AHfp, — an .AH;

n, = coeficientes estequiomeétricos de los productos en la reaccion ajustada
n, = coeficientes estequiométricos de los reactivos en la reaccién ajustada

AH}’p = Entalpias de formacion de los productos

AH}’r = Entalpias de formacion de los reactivos
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Que es la férmula que emplearemos, en general, para el calculo de la energia de
una reaccion quimica a partir de los valores de entalpia de formacién de los

reactivos y de los productos.

Si aplicamos esta formula a la reaccion de combustién del benceno para calcular
su entalpia de formacion, empleando los datos de la tabla de la pagina 38, de
entalpias estandar de formacion, tendremos:

15
C6H6(l) + 702(9) - 6602(9) + 3H20(l)

o K] . K] .

AHE = n(COZ)-AHfO(COZ) + n(Hzo)-AHfo(HZO) - n(CaHé)'AHfo(CeHe)
AH; = 6.(~3935) +3.(~2855) — 1.(82,8) = —3300 KJ/mol

Obsérvese que se ha omitido la entalpia de formacion del oxigeno pues éste se

encuentra en estado elemental y su entalpia es cero.

16.- Calcular la variacion de entalpia correspondiente a la descompaosicion térmica
del carbonato célcico, en 6xido de calcio y didxido de carbono, sabiendo que las
entalpias estandar de formacion del éxido de calcio, del didxido de carbono y del
carbonato calcico son, respectivamente, -635,1 kJ/mol, -393,5 kJ/mol y -1206,9
kJ/mol.

En primer lugar, planteamos la reaccion de descomposicion correspondiente:
CGCOg(s) - CClO(S) + COZ(g)

: K] . K| .
AHf (caco,y = —12069——; MH(cap) = —635,1— 3 AHf(gp,) = —393,5 K] /mol

AH; = an .AHf, — an .AH;

AH; =1.(-6351)+1.(—393,5) —1.(—1206,9) = +178,3 K] /mol
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17.- Cuando 5,00 gramos de potasio reaccionan con un exceso de cloro gaseoso,
en condiciones estandar, se obtiene cloruro de potasio sélido, y se desprenden
55,9 kJ de energia en forma de calor. Calcular la entalpia estdndar de formacion

del cloruro potasico. PM K = 39,102 g/mol

La reaccion de formacion del cloruro potasico es:
K(S) + Clz(g) 4 KCI(S)

Fxey — 5009 x mol de Kx mol KCl s, N ’ J/mo

La reacciéon es Exotérmica

18.- Calcular la variacion de entalpia de la siguiente reaccion:
1
ZHClg) + 5 Oz(g) = Clyg) + H20g)

A partir de las entalpias de estas otras reacciones:
2H, gy + Oy — 2H,0(5); AH; = —484 K]

Hygy + Clz(g) - ZHCl(g); AH; = —185KJ

La AH, se define para un mol de compuesto. En las ecuaciones dadas vemos que
los valores de entalpia estandar de reaccion corresponden para una ecuacion que
genera dos moles de agua y dos moles de HCI, por lo que debemos ajustar su

valor:
R — 484 K] K]
H, (H20(g)) — 2 - _242@
. — 185 K] KJ
AH, (HClg) — 2 B _92'5@

Para el calculo utilizaremos la férmula:

AH; = an .AHj, — an .AH;

Recordemos que las AH, de los elementos puros es cero, luego:
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AH, = 1x AH. 2 xAH, = —242 K 2 ( 92,5 K ) = —57 K
r= X Ar(,04) X B (heiy) = mol x “mol) mol

1 o KJ

ZHCl(g) +§ 02(g) - Clz(g) + HZO(g); AH, = =57 ﬁ

19.- La siguiente reaccioén tiene lugar en la etapa final de la produccién de acido
nitrico:

NOz(g) + HZO(l) d 2HN03(aq_) + NO(g)

A partir de los datos siguientes, calcular la variacion de entalpia para dicha

reaccion:

o _ K]
AHf(NOZ) = +33,2 ﬁ

o K]

0 KJj
AHf(NO) = +90,3 ﬁ

o K]
AHf(HZO) == _285,8 @

Balanceamos la ecuacion:

3N02(g) + HZO(l) - 2HN03(aq_) + NO(g)

AH, = an .AHf, — an .AH,

AH; =2 x (—207,4) + 1 x (+90,3) — 3 x (+33,2) + 1 x (—285,8)
AH. = —1383 K]

. —1383KJ
AHy = ———= —69,1K] /mol

20.- La forma mas habitual de obtener acido acético a nivel industrial es a través

de la reaccién del Metanol con Moné6xido de Carbono.
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Calcule la Entalpia estandar de este proceso, dibuje el diagrama Entélpico e

indique si el proceso es Exotérmico o Endotérmico.

Datos:

. KJ

o K]

o K]
AHf(CH3COOH) = _485ﬁ

AH; =an. AHp, — an. AHj,
M=1-2= -1

AHfo =1x AHfoCH3C00H - 1x AH;CH30H —1x AHfoCO

AH; =1x(—485) —1x(—238) —1x(—-110) = —137 KJ/mol

CH30H(|) + CO(g)
A

AH% =-137 KJ/mol
Exotérmica

]
[}
I
]
]
]
V CH;COOH,,

21.- Las Entalpias de formacion para el Dioxido de Carbono (COyq), el Etanol
(CoHsOHgy), y agua liquida son -393,5 KJ/mol, -277,7 KJ/mol y -285,5 KJ/mol,
respectivamente. Calcule la energia calérica obtenida en la combustion de 1 dm?®

de alcohol etilico de densidad 800 Kg/m® en condiciones estandar.
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CoHsOHgy + 30509) = 2C05g) + 3H,00
AHy =2 .AH; (o, + 3. AH; 4 0y — (1. AH g omy + 3. AHS o, )
AH;p, =0
AH; = 2.(—393,5) + 3.(~285,5) — (1.(=277,7) + 3. (0,00))

. K
AHC = —1365,8—2- (Exotérmica)
mol

1m3 800 Kg 1000g 1molC,HsOH —1365,8K]
X =

1dm3C,H;OH
L2kt xdm3xm3CzH50Hx Kg x 4649 mol

—23754043 K]

22.- La urea, H,N-CO-NH,, es una sustancia soluble en agua que sintetizan
muchos organismos vivos para eliminar el exceso de nitrdgeno. La formaciéon de
urea se realiza habitualmente por reaccion del amoniaco con dioxido de carbono,
produciéndose agua liquida ademas de urea. Calcular la entalpia de reaccion de
dicha reaccién, a partir de los siguientes datos: entalpia de formacién del
amoniaco = -46,1 kJ/mol; entalpia de formacién de la urea = -333,2 kJ/mol;
entalpia de formacion del dioxido de carbono = -393,5 kJ/mol; entalpia de

formacion del agua = -285,8 kJ/mol.

ZNHg(g) + COZ(Q) - (NHZ)ZCO(g) + H20(l)

AH; = an. AHp, — an. AHy,

AH, = 1x(—333,2) + 1 x (—285) — 2 x (—46,1) — 1 x (—393,5) =

—132,5% (Exotérmica)
23.- Determinar la energia calorifica obtenida en la combustién de 1m?® de metano
y de 1m? de propano si ambos gases se miden en condiciones estandar. ¢ Cual de
los dos tiene mayor poder calorifico por unidad de volumen? Datos: entalpia de

formacion del agua liquida = -285,8 kJ/mol; entalpia de formacion del diéxido de
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carbono = -393,5 kJ/mol; entalpia de formacion del metano = -74,8 kJ/mol,

entalpia de formacion del propano = -103,8 kJ/mol.

CH4(g) + 202(9) g COZ(g) + ZHZO(Z)

AH; = znp. AHp, — znr. AHy,

o K

AH, =1x(—393,5)+2x(—2858) —1x(-74,8) = _890’3m_£l
C3H8(g) + 502(g) - 3C02(g) + 4H20(l)
o Kj
AH, =3 x (—393,5) + 4 x (—285,8) — 1 x (—103,8) = _2219’9ﬁ
Por tratarse de 1 m* de gas:
PxV 1x 1000
PxV = nxRxT =>n = = = 40,9 moles

RxT 0,082 x29815

K]
40,9 moles CHy(gy x (—890,2 ﬁ) = —36413,3KJ
K]
40,9 moles C3H8(g) X ( —2219,9 ﬁ) = —90793,9 K]

Propano > Metano

24.- Hallar el calor de formacion del mondéxido de nitrégeno a partir de las

ecuaciones termoquimicas siguientes:
Nacg) + 20,5y > 2NOygy  AH = +67,8K]

2NOgy + Oy(g) = 2NOyqy AH = —-113,0 K]

1 1 . 678K] K]
5 Nag) +50209) 2 NOz(y  AHp =+ =+339——

Obsérvese que esta es una ecuacion de formacion pues se parte de los elementos
constituyentes para obtener NO,. La ecuacién siguiente serd, sin embargo, una
ecuacion de reaccion ya que una molécula de Monoxido de Nitrégeno interacciona

con una molécula de oxigeno para producir Dioxido de Nitrogeno. Para el calculo
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de la Entalpia la usaremos como tal ya que la ecuacién de calculo contempla el

numero de moles:

AH; = an. AHp, — an. AHy,

33,9K] .
l )—ZxAHfNO =>

—113,0K] =2x <+

—113,0 — 67,8
2

AHpyo = = 90,4 KJ /mol

23.- Definicion de entalpia de enlace o energia de enlace

Cuando se forma un enlace quimico estable se desprende una cierta cantidad de
energia, que sera la misma cantidad de energia que se debe aportar
posteriormente para romper el enlace formado. A esta energia se la denomina
“Entalpia de enlace” (si tiene lugar a presion constante) o, mas coloquialmente,
‘Energia de enlace”. Asi, podemos definir la entalpia de enlace normal o
estandar como la variacion de entalpia o calor liberado, en condiciones
estandar de 1 atmdsfera 'y 25°C, que acompafa a la reaccion de formacién de
un mol de enlaces a partir de los &tomos aislados en estado gaseoso. Puesto
gue cuando se forma un mol de enlaces se desprende energia, la entalpia de

enlace de este proceso sera negativa:

2Cl1 Cl AH’ 242 Kj
—_ [ —
@ 2(9) mol

Si en lugar de considerar la reacciéon de formacién de un mol de enlaces
consideramos la reaccion inversa, es decir, la disociacién de un mol de Cl,, la

entalpia de dicha reaccion tendré la misma magnitud pero signo contrario:

o K
Clz(g) - ZClz(g) AH = +242m—£l
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Cuanto mayor es el valor absoluto de energia de enlace, mayor es la fortaleza de
dicho enlace. Por ejemplo, para la reaccion de formacion de un mol de H;, a partir

de los atomos de H en estado gaseoso:
2H g = Hyg AH = —436 K] /mol

Como la entalpia o energia de enlace es mayor para la molécula de H, que para la

molécula de Cl,, significa que el enlace H-H es mas fuerte que el enlace CI-Cl.

El valor de la energia de enlace puede determinarse de forma precisa para
moléculas diatémicas, como las del ejemplo, y también O, Nj, F,... y para
moléculas poliatdmicas que tengan todos los enlaces iguales, como H,O, NH3; o
CH4. Pero cuando tenemos moléculas poliatdmicas con enlaces de distinto
tipo, determinar la energia de enlace precisa no es posible. Por ello, en verdad
se toma una entalpia de enlace media y los valores que aparecen en tablas se
han calculado a partir de distintas moléculas que presentan dicho enlace. Por este
motivo, las entalpias de enlace tabuladas presentan un margen de error; no son
precisas, y soOlo se usan para realizar calculos aproximados cuando no se dispone
de otros valores experimentales precisos, como las entalpias de formacion de

los compuestos que intervienen en la reaccion.

Ademas, s6lo son aplicables para moléculas covalentes sencillas, no siendo
aplicables para compuestos muy polares o iGnicos, ya que éstas presentan

fuerzas electrostéaticas que afectan a las entalpias de enlace.

Vemos a continuacién una tabla con los valores de entalpia de diversos enlaces.
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Entalpias de enlace en kl/mol

Enlace Energias de Enlace (AH)

H-H
C-H
N-H
O-H
cC
C=C
=C
C-N
C=N
C=N
c-0
C=0

N-N
N=N
N=N
0=0
N=0
C-F
Cc-Cl
C-Br
C-l
F-F
Cl-Cl
Br-Br
I-l

H-Cl
H-Br

H-5
C-5

C=0 (en CO;)

436
415
3390
460
347
610
830
285
615
887
352
743
802
155
4138
346
454
221
485
330
276
234
155
244
192
150
264
430
368
297
338
2385
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24.- Calculo de la entalpia de reaccion a partir de las entalpias de

enlace

Una reaccion quimica consiste en el reagrupamiento o reordenamiento de
los atomos de los reactivos para formar los productos. Asi, algunos enlaces
de los reactivos se rompen y se forman enlaces nuevos para dar las
moléculas de los productos. Conociendo qué enlaces se rompen y qué enlaces
se forman durante una reaccidn, es posible calcular su entalpia de reaccion a
partir de las energias de dichos enlaces. Ahora bien, los valores de entalpia de
enlace son valores medios e imprecisos, y por este motivo s6lo se usan para
calcular entalpias de reaccién de forma aproximada, cuando no se dispone
de valores experimentales de entalpias de formacion. En todo caso, son mas
fiables las entalpias de reaccion calculadas a partir de las entalpias de formacion

gue de las entalpias de enlace.

La formula empleada para calcular la entalpia de reaccion con las energias de
enlaces rotos y enlaces formados es:

AHT = Z Eenlaces rotos — Z Eenlaces formados

Para considerar la energia de los enlaces rotos, hay que tener en cuenta la
entalpia de cada tipo de enlace y multiplicar la misma por el nUmero de enlaces
gue se rompen dentro de una molécula y por el coeficiente estequiométrico de la

molécula de la cual proceden.

Veamos un ejemplo muy sencillo de calculo de la entalpia de reaccion para el

cloruro de hidrogeno, HCI:
Hag) + Clagg) > 2 HCl(y)

H— H(g) + Cl— Cl(g) - 2H — Cl(g)

Z Eenlacesrotos =H—-H+Cl—Cl=436+ 244 = 680 K]

z Eenlacesformados =2x(H—Cl)=2x430=860K]
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AH; = Eentaces rotos = ) Eentaces formados = 680 — 860 = —180 K]

Como este valor obtenido es para la formacion de 2 moles de HCI, para 1 mol de
HCI la entalpia ser& la mitad, -90 kJ/mol.

25.- La entalpia de hidrogenacion del etileno para formar etano es de -131 kJ.
Calcular la energia del enlace C-C si las energias de los enlaces C=C, C-H e H-H

son de 610 kJ/mol, 415 kJ/mol y 436 kJ/mol respectivamente.

CH, = CHy(g) + Hyg) = CHs — CHyyy AHy = —131K]

AHT = Z Eenlaces rotos ~ E Eenlaces formados

CHZ = CHZ(g) + Hz(g) - CH3 - CH3(g)
1 enlace roto 1 enlace roto 1 enlaces formados C-C
C-C H-H 2 enlace formado H-H
Kj

AHy = —131—= = (610 + 436) — 2.x (415) — Ec_¢ =>

—131—-610 — 436 + 2 x (415) = —E._¢

Ec_c - +347 K]/m0l

26.- Dada la reaccion: CH4_(g) + Clz(g) b CH3Cl(g) + HCl(g)

Calcular la entalpia estandar de la misma usando:

a) Entalpias de enlace

b) Entalpias de formacion estandar

Datos: Eeniace (kJ/mol): C-H = 414; CI-Cl = 243; C-Cl = 339; H-Cl = 432

Entalpias de formacion (kJ/mol): Metano = -74,9; Clorometano = -82,0; Cloruro de

hidrégeno =-92,3
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Datos Entalpias de formacién KJ/mol
Enlace Eenjace KJ/mol

C-H 414 AHpey, = —74,9
CI-Cl 243 AH =-820
c-Cl 339 JeHatt ’

H-Cl 432 AMpuci = —92,3

CH;—H+Cl—Cl - CH;—Cl + H—Cl

Enlaces Rotos Enlaces Formados
Enlace Eenlace KJ/mol Enlace Eenlace KJ/mol
1C-H 414 1C-Cl 339
1 CI-CI 243 1 H-CI 432

a.- AHy = Erotos — Eformados = (414 + 243) — (339 + 432) = —114 K] /mol

AH;:znp. AHp, — an. AHp, =

1xAHfcy, o + 1xAHpyo — 1xAHp oy, — 1xAHpoy, =

b.-

1x(—82,0) + 1x(—92,3) — 1x(—74,9) —1x 0,00 =
—99,4 K] /mol

Obsérvese la diferencia en los resultados de ambos métodos. Esto es debido a
gue el primer método es aproximado, como se explicé anteriormente. EI método

preferido siempre sera el segundo, cuando ello sea posible.

En este ejercicio resuelto de termoquimica vamos a calcular la entalpia de dos
reacciones quimicas de compuestos organicos con halégenos a partir de las
entalpias de enlace (la férmula que comunmente llamamos enlaces rotos y
enlaces formados, que hemos visto en teoria y ejercicios previos). En concreto, se
trata de la reaccion del eteno con el cloro (reaccién organica de cloracién o de
adicién del cloro al doble enlace) y de la reaccion del etino con el bromo (reaccién

organica de bromacién o de adicion del bromo al triple enlace). Debemos recordar
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gue los valores de entalpia de reaccion asi obtenidos seran Unicamente
aproximados, ya que los valores de energia de enlace que aparecen en las tablas
son valores medios para distintas moléculas que contienen dicho enlace. El

enunciado completo es:

En este préximo ejercicio resuelto de termoquimica vamos a calcular la entalpia de
dos reacciones quimicas de compuestos organicos con halégenos a partir de las
entalpias de enlace (la féormula que comunmente llamamos enlaces rotos y
enlaces formados, que hemos visto en teoria y ejercicios previos). En concreto, se
trata de la reaccion del eteno con el cloro (reaccién organica de cloracion o de
adicion del cloro al doble enlace) y de la reaccion del etino con el bromo (reaccién
organica de bromacién o de adicion del bromo al triple enlace). Debemos recordar
gue los valores de entalpia de reaccion asi obtenidos serdn Unicamente
aproximados, ya que los valores de energia de enlace que aparecen en las tablas

son valores medios para distintas moléculas que contienen dicho enlace.

27.- Determinar la variacion de entalpia estdndar aproximada de las reacciones
siguientes, usando los valores medios de entalpias de enlace suministrados en la

tabla de la pagina 48:
CH, = CHZ(g) + Clz(g) - CH,Cl — CHZCl(g)

CH = CHyg) + 2Bry(g) = CHByy — CHB g (g)

Datos CH, = CHZ(g) + Clz(g) - CH,Cl - CHZCl(g)

Enlace Eenjace KJ/mol AH; = Eyotos — Eformados = 608+242-348-(2x328)=
C=C 608 - 154 KJ/mol (Exotérmica)

C-H 412

(é'_'gl' ;2;2% (CH = CH(y) + 2Bry(g) > CHB,; — CHB ()

e 28 AH;. = Erotos — Eformados = 837 + (2x193) — 348 —
c=C 837 (4x276) = —229 KJ/mol (Exotérmica)

C-Br 276

Br-Br 193
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25.- Calculo de la entalpia de una reaccion por la Ley de Hess

A continuacion vamos a ver una tercera forma de calcular la entalpia de una
reaccion quimica, que es por aplicaciéon directa de la Ley de Hess, ley anunciada
en 1840 por el quimico suizo German Henry Hess. Esta Ley también puede
llamarse “Ley de aditividad de las entalpias de reaccidén”. Se trata de un
método Util cuando no es posible calcular las entalpias de reaccién a partir de las
entalpias de formacion, o en reacciones en las que la entalpia de reaccion no se

puede determinar experimentalmente por ser ésta muy lenta o muy explosiva.

Para llegar al fundamento de la Ley de Hess, vamos a considerar un ejemplo

antes de enunciarla. Se trata de la reaccion de formacion de COg(g):
C(grafito) + Oz(g) 4 COZ(g) AHl = —393,5 K]/mol

Esta reaccion se puede producir tal y como la hemos escrito, en una sola etapa, o
también puede darse en dos etapas. En una primera etapa se formaria monoxido
de carbono, CO, y después, una vez formado el mondéxido de carbono, éste vuelve
a reaccionar con oxigeno para dar CO,. Las etapas son:

1
Etapa 1: C(grafito) + 502(‘9) 4 CO(g) AHZ = —110,4 K]/mol

1
Etapa 2: CO(g) +§02(g) - COz(g) AH3 = —283,1 K]/mol

La energia total desprendida en la formacién de 1 mol de CO; es la misma tanto si
se da en una etapa como en dos, ya que para determinar la energia total
desprendida cuando se da en dos etapas basta sumar las variaciones de entalpia

de las etapas en las que transcurre.
AH; = AH; + AH3
-393,5=-110,4 + (-283,1)

Observe que al sumar las ecuaciones de las etapas 1 y 2 y eliminando las
especies que se repiten a ambos lados en la ecuacion final, obtenemos la

ecuacion original.
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Esta es la base de la Ley de Hess, que la variacion de entalpia asociada a una
reaccion quimica efectuada a presion constante, es la misma si se verifica

directamente en una sola etapa o en varias. De forma general:

AH

¥

R

l AH, AH,
AH,

A

B

AH, = AH,+ AH, + AH,

Otra forma de enunciar la Ley de Hess es:

Cuando una reaccion quimica puede expresarse como suma algebraica de otras
reacciones, su entalpia de reaccion es igual a la suma de las entalpias de las

reacciones parciales.

La Ley de Hess permite tratar las ecuaciones termoquimicas como ecuaciones
algebraicas, y pueden sumarse, restarse o multiplicarse por un nimero, igual que

las entalpias de reaccion, para hallar la ecuacion termoquimica deseada.

28.- Sabiendo que AH;g, =—296,8K//mol y que la AH;s, = —97,8 KJ/mol,

cuando se parte de SO, determine la Entalpia de la reaccién del Azufre elemental

con oxigeno gaseoso, para obtener SOj3 utilizando la Ley de Hess.

Sis) + Oa(g) = SOz AHp = —296,8 KJ/mol

1 .
$03g) 75 020y = SO3q) AHf = ~97,8 K] /mol

g 3
Reaccion Problema: S5 + EOZ(Q) - S03(y)

Prof. Leopoldo Simoza L Pagina 54




Ss) + Oa(g) = SOz¢g) AHp = —296,8 K] /mol

1 o
507(3) + zOv(g) =4 SOq(g) AHIF = —97.8 K] /mol

1
S(s) *+SOzegy + (102 - 502> —$0yc5r+ SO3(gy AHy = AH; + AH,

El SO, se repite en ambos lados de la ecuacion, razon por la cual lo hemos

, . 1 3 . P e
tachado, ademas, la suma algebraica de 1 + 5 =5 con lo que la ecuacion definitiva

quedara:

3
St 502@ — $03¢5 AH =-296,8+ (—97,8) = —394,6 K] /mol

29.- Calcular la entalpia estandar de formacion del etanol con los datos aportados,

mediante la Ley de Hess:

(1) CZHSOH(I) + 302(g) 4 ZCOZ(g) + 3H20(g) AH:- = —1367K]/m0l

(2) C(grafito) + 02(g) - COZ(g) AH® = —393,5 K]/mol

1 o
(3) HZ(g) + 502(9) - HZO(l) AH = —285,8 K]/mol

Escribimos la reaccién problema (formacién de Etanol) y balanceamos:
1
2Cgrafito) + 3Hz(g) + 5 02(g) = C2Hs0Hg,

Multiplicamos las ecuaciones dadas por coeficientes adecuados de modo que al
sumarlas se reproduzca la ecuacion problema. Asi, por ejemplo, en la ecuacién
problema se tiene dos moles de carbono, luego multiplicamos esa ecuacion por 2,

incluida la entalpia:
2x (C(grafito) + 02(g) - COz(g) AH® = —393,5 KJ /mol), obtenemos:

Zc(grafito) + 202(9) g ZCOZ(g) AHO = —-787,0 K]/mOl
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Ahora observamos que la ecuacién problema presenta la molécula de etanol en
los productos, por lo que escribimos la ecuacion correspondiente invertida con su

entalpia cambiada de signo:

ZCOZ(g) + 3H20(g) - CszoH(l) + 302(9) AH® = +1367 K]/mOl
Ahora, en la ecuacion problema tenemos 3 moles de hidrogeno en los reactivos,
luego multiplicamos la ecuacion (3) por 3, incluida la entalpia:

3 o
3Hy(g) +5 02(g) » 3H20q) AH" = —857,4 KJ/mol

Ahora, sumamos estas tres ecuaciones y tachamos las especies que se repiten a
ambos lados de la ecuacion:

zc(grafito) + 202(9) %%Ggm AH® = —-787,0 K]/mOl

26055+ 3H; 015> C,H50H () + 30,y AH’ = +1367 KJ /mol

3 o
3H7(g) +207(g) —)3#1-1-97\1/: AH = —857,.4 K] /mol

1 o
Zc(grafito) + 3H2(g) + 502(9) 4 CzHSOH(l) AHf = —277,4 K]/mol

Observe que el AH; resultante es la suma algebraica de las entalpias de reaccion
de cada una de las reacciones evaluadas.
30.- Calcular la entalpia de la reaccion de oxidacion de etanol a acido acético,

sabiendo que en la combustion de 10 gramos de etanol se desprenden 300 KJ y
en la combustién de 10 gramos de acido acético se desprenden 140 KJ.

Como se puede observar, en el enunciado no nos dan las ecuaciones
termoquimicas tal como ocurria en el ejercicio previo, sino que tenemos que
plantearlas a partir de lo indicado en el enunciado. Asimismo, los datos de entalpia
aportados vienen dados como KJ desprendidos (signo negativo para la entalpia)
por cada 10 gramos de compuesto que reacciona; sera necesario, por tanto,
plantear y ajustar correctamente las reacciones y realizar algunos calculos
estequiomeétricos para poder disponer de los valores de entalpia de reaccion en

KJ/mol como sigue:
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CZHSOH(I) + 302(9) - ZCOZ(g) + 3H20(l)

Determinamos el Peso o Masa Molecular del etanol por el procedimiento ya
conocido y obtenemos 46 g/mol. Ya que 10 g. de Etanol desprende 300 KJ (-300
KJ el signo negativo indica el desprendimiento) de energia, convertimos estas

unidades a KJ/mol y obtenemos:

9
46 5 C,HsOH

AH; = =300 K
1 ] x 10g

= —1380 KJ/mol

CH3COOH(py + 2045, = 2C0yg) + 2H, 0

g
PM = 60—
CH3COOH mol

9
60
AH, = —140 K] x Tg" = —840 KJ /mol

La reaccion problema sera:
CZHSOH(l) + 02(g) il CH3COOH(1) + HZO(l)

Aplicamos la Ley de Hess:

C2H50H gy + 30,y > 260755+ 3H,0;) AH, = —1380

%GG—,@+ %9@—% CHQCOOH{I\ +—29—7@ AH') = 840 K’/mOI
C2H50H(l) + OZ(g) s CchOOH(l) + HZO(l) AH3 = AHI + AHZ = —540K]/mol
La reaccion es Exotérmica.

31.- La reaccion de fermentacion de la glucosa, CgH120¢), produce etanol,
C,HsOH), y dioxido de carbono. Calcular la variacion de entalpia de la reaccion a

partir de los datos siguientes:
AHC (g|ucosa) = '2813 kJ/mOl

AHC (etano|) = '1367 kJ/mOl

C6H1206(S) + 602(g) - 6602(9) + 6H20(l) AHl = —2813 K]/mol

CZHSOH(l) + 302(g) - ZCOZ(g) + 3H20(l) AHZ = —1367 K]/mol
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La reaccion problema sera:
C6H1206(S) - ZCZHSOH(l) + ZCOZ(g)
Multiplicando la segunda reaccion por 2 y la invertimos:

CoH1206(s) + 603(g) = 6C04(5) + 6H,0qy AH; = —2813 KJ /mol

2(2C0y¢4y + 3H,0¢y = CHsOHypy + 30,5, AH, = —1367K] /mol)

CoH1206(s) + 683y = 6C0,(;) + 6Hz0q; AH; = —2813 K] /mol

+ - 2C,HOH, + AH, = 2734 K] /mol

K]
CecH.,0 2C,H;0H, +2CO0 AH3 = —79—— (Exotérmi
61206(s) = «L2H50H 2(9) 3 ol (Exotérmica)

32.- Calcular la entalpia de formacién del 6xido de zinc a partir de los datos

siguientes:
Hy804(aq) + Zn(s) = ZnS0y) + Hy(gy AH; = —334,8 K]
Oz(g) + 2Hy(g) = 2H,0y AH, = —570,0 K]

H2504(aq.) + ZTlO(S) il ZnSO4(S) + HZO(l) AH3 =-211,2 K]

La ecuacién problema serd la siguiente:
1
ZTL(S) + E 02(g) - ZTLO(S)

La primera ecuacion queda intacta pues alli se tiene el Zn en los reactivos. La
., , T 1
segunda ecuacion presenta 1 mol de oxigeno, por lo que la multiplicamos por >

para ajustarla a la reaccion problema. En la tercera reaccion, el 6xido de cinc
aparece en los reactivos, por lo que la invertimos y cambiamos el signo de su

entalpia.

HySOpagy + ZN(s) > #nSOpey + Hzegy  AH; = —334,8K]
1
5 02(g) +Hargy > Hz0my  AH, = —285,0 K]

+ - + Zn0 AH; = 42112 K
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1 K] e
Zn) + EOz(g) - Zn0y AH; = —408,6@ Exotérmica

33.- Sabiendo que la entalpia estandar de formacion de la sacarosa, C1,H2,011, €S
AH; = —2221,8 KJ/mol, y que las entalpias de formacion del CO,q y del H,O

son, respectivamente, -393,5 y -285,8 KJ/mol, ¢,cual sera el valor de la entalpia de
combustion de la sacarosa aplicando la Ley de Hess?

Escribimos y balanceamos las ecuaciones correspondientes:
11
12C(grafito)(s) + 11H2(g) + 702(g) g C12H22011(5) AHl = _2221,8 K]/m0l

Cgrafitoys) + O2(g) = COa¢gy AH, = —393,5 KJ /mol

1
Hag) + 5 029) > H20qy AH3 = —285,8 Kj/mol

Reaccion problema:
612H22011(5) + 1202(g) i 12C02(g) + 11H20(l)

Aplicamos la Ley de Hess, invirtiendo la primera reaccion, multiplicando la

segunda reaccion por 12 y la tercera por 11:
11
C12H22011(S) ﬁ#@ﬁmi‘%*‘% AHl = 2221,8 K]/mol
J—Z-G%qm—ﬁ' 1202(g) 4 12602(9) AHZ = —4722,0 K]/mol
11
+—= - 11H,0, AH; = —3143,8 K] /mol

C12H22011(5) + 12034y = 12C044y + 11H,0y AHg = —5644 K] /mol

La reacciéon es Exotérmica.
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26.- Cambios de entalpia en procesos fisicos: Fusion, Vaporizacion y

Sublimacion.

Supongamos que tenemos 1 mol de agua a 20°C. Este mol de agua tendra una
entalpia inicial Hy, cuyo valor absoluto no podemos conocer porque sélo podemos
calcular variaciones. Si este mol de agua lo calentamos hasta 50°C a presién
constante, haran falta aportar 2257 J en forma de energia calorifica. Como la
entalpia es transferencia de calor a presién constante, la entalpia de este mol

de agua habra aumentado 2257 J, es decir, la AH sera de 2257 J.

Si durante este calentamiento del agua llegamos a los 100°C, entonces
alcanzaremos el punto de ebullicion del agua, y la temperatura permanecera
constante mientras se produce el cambio de fase de liquido a vapor; es decir,
mientras se produce el cambio de estado. Que la temperatura permanezca
constante durante el cambio de estado no implica que no estemos aportando
calor al sistema, sino que este calor se esta empleando en romper las fuerzas
intermoleculares del agua liquida, los enlaces de hidrégeno entre las distintas
moléculas de agua, para que pasen a estado vapor y no para aumentar la
temperatura del agua. A este calor necesario a presidn constante para romper
todos los enlaces de hidrégeno del agua liquida se le llama “Entalpia de
vaporizacién” o “Calor de vaporizacion”. En el agua se necesitan 40,7 kJ/mol
de energia calorifica para que un mol de agua liquida a 100°C pase a 1 mol de
agua vapor a 100°C (Notese la gran cantidad de energia calorifica que se necesita
para hervir el agua, 40700 J/mol, cuando para calentar esa misma cantidad de
agua 30°C, de 20°C a 50°C, bastan s6lo, como hemos comentado, 2257 J, 18

veces menos).

ook
Ay =407 H
H,00 H20(q

Si lo que tenemos es el proceso contrario, es decir, la condensacion de 1 mol de
agua vapor a 100°C para dar 1 mol de agua liquida a la misma temperatura, se
desprenden -40,7 kJ/mol.
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Es decir, las entalpias de vaporizacion y condensacion de una sustancia tienen la

misma magnitud pero signo contrario.
AHvap = -AH¢ong

Del mismo modo, cuando pasamos de un mol de sustancia sélida a un mol de
sustancia liquida, al alcanzar el punto de fusion de dicha sustancia, el calor
necesario para romper las interacciones que mantienen unido el sdlido es el
llamado “Calor de fusion” o “entalpia de fusion”, que, en el caso del agua, es de
6,02 kd/mol. La entalpia de fusion es igual pero de signo contrario que la entalpia

de solidificacion.
AH:s = -Apsolia

Asimismo, algunas sustancias, como el yodo, pasan directamente de solido a
vapor sin pasar por el estado liquido. Al calor necesario para esto a presion
constante se le denomina “Entalpia de sublimacion”.

A continuacion hallamos una tabla con las entalpias de cambio de estado de

algunas sustancias juntamente con sus puntos de fusion y de ebullicion.

Calores de fusion y calores de vaporizacion de diversas sustancias

Calor de Calor de

Punto de fusién Punto de vaporizacién

fusion ebullicion
Sustancia °C J/kg cal/g © J/kg cal/g
Alcohol etilico —117.3 104 x 10° 249 78.5 854 x 10° 204
Amoniaco =19 452 X 10° 108.1 —33.3 1370 X 10° 327
Cobre 1080 134 x 10° 32 2870 4730 x 10° 1130
Helio —269.6 523 X 102 1.25 —268.9 20.9 X 10§ 5
Plomo 3273 245 X 10 5.86 1620 871 X 10 208
Mercurio -39 115 x 10° 2.8 358 296 X 10° 71
Oxigeno —218.8 13.9 X 10° 3.3 —183 213 X 10° 51
Plata 960.8 88.3 x 10° 21 2193 2340 X 10° 558
Agua 0 334 X 107 80 100 2256 X 10° 540
Cinc 420 100 x 10° 24 918 1990 x 10° 475
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27.- Espontaneidad de las reacciones quimicas. Concepto de entropia

27.1.- Concepto de espontaneidad de las reacciones quimicas

En la naturaleza existe multitud de reacciones quimicas que son espontaneas.
¢ Qué entendemos por reaccion espontanea? Significa que, una vez que la
reaccion se inicia, transcurre por si misma, sin un aporte energético externo,
hasta que se agotan los reactivos o se agota el reactivo limitante, si lo hay.
Podemos visualizar de forma sencilla la espontaneidad de un proceso si
iImaginamos que echamos a rodar una pelota por una pendiente: una vez que
comienza a rodar no se detendra en mitad de la cuesta, sino que continuara en
movimiento hasta llegar a una zona llana en la que pierda por rozamiento su
energia cinética. Una reaccion espontanea, de forma similar a la pelota, no se

detendra hasta que los reactivos se transformen por completo en productos.

Estos procesos espontaneos son, ademas, irreversibles, es decir, no se
pueden revertir sin un aporte energético externo. Los productos no se recombinan
espontaneamente para dar de nuevo los reactivos, igual que la pelota que una vez
en terreno llano no comienza a subir de nuevo la pendiente por si sola (a no ser
gue le demos una patada, lo cual ya supondria un aporte energético externo, es

decir, un proceso no espontaneo).

Por tanto, como decimos, en la naturaleza existen multitud de procesos
espontaneos: la expansion de un gas, la oxidacion del hierro... Ahora bien, ;cémo
podemos saber si un proceso dado sera o no espontaneo? ¢Qué criterios
termodinamicos debemos utilizar? Ya hemos tratado en profundidad anteriormente

el concepto de entalpia y lo que son las reacciones endotérmicas y exotérmicas.
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Reactivos Productos
Hr Hp
AH,.= 0
H H AH,= 0
Productos Reactivos
H H
Hr = Hp P r Hr < Hp
REACCION EXOTERMICA REACCION ENDOTERMICA

Podriamos pensar que una reaccion exotérmica que desprende calor al entorno,
siempre sera espontanea, dado que los sistemas tienden a un minimo de energia
y en las reacciones exotérmicas los productos tienen menos energia que los
reactivos (tal y como vemos en el diagrama). Es cierto que muchas reacciones
espontaneas son exotérmicas y que la mayoria de reacciones exotérmicas son
espontaneas; sin embargo, esto no es siempre asi. Existen reacciones
exotérmicas que no son espontaneas a ciertas temperaturas y reacciones

endotérmicas que si lo son.

Por tanto, el criterio energético, es decir, el signo de la variaciéon de
entalpia AH, no es suficiente por si mismo para decidir si un proceso sera o
no espontaneo, ya que en verdad, si consideramos el conjunto sistema-entorno,

la energia siempre se conserva.

27.2.- El concepto de entropia: el grado de desorden de los sistemas

quimicos

Para determinar la espontaneidad o no espontaneidad de una reaccion
guimica, se hace necesario introducir una variable termodinamica de la cual no
habiamos hablado hasta el momento, que es la “Entropia”, representada con una
letra “S” mayuscula. La entropia es una funcion de estado (depende
Unicamente de los estados inicial y final) extensiva (depende de la cantidad de
materia total), cuyas unidades son generalmente J/°K-mol. De forma simplificada,
podemos definir la entropia como una medida del desorden microscépico de

un sistema. Asi, la variacion de entropia global para un sistema, sera:
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AS = Siinal = Sinicial
Y tenemos que:

AS >0 Aumento del desorden

AS <0 Disminucién del desorden

Un sistema muy desordenado tiene una elevada entropia, mientras que un
sistema muy ordenado tiene una baja entropia. Por ejemplo, si consideramos los

tres estados de agregacion del agua, sus entropias seran:
Shielo = 44,8 J/°K-mol < Sjiquido= 69,9 J/°K-mol < Syapor= 188,8 J/°K-mol
En general:
Sselido< Siiquido< Sgas

En un sistema aislado y a volumen constante (que no puede intercambiar ni
materia ni energia con el entorno) se dara espontaneamente aquel proceso en
el que se produzca un aumento de la entropia, esto es, aquel proceso en el
que aumente el desorden. Es decir, en general, los sistemas tienden a un
aumento del desorden. Es por este motivo que existen reacciones endotérmicas
gue son espontaneas; reacciones que por criterios energéticos pareciera que no
deben producirse espontdneamente y que, sin embargo, si ocurren de este modo,

porque en el transcurso de las mismas la entropia aumenta considerablemente.

A continuacion, profundizaremos un poco mas en el concepto de entropiay en la

espontaneidad de las reacciones quimicas:

28.- El aumento de entropia del Universo. Segundo Principio de la

Termodinamica.

Anteriormente hemos introducido el concepto de entropia, indicando que es una
funcion de estado extensiva representada por una S y que mide el grado de
desorden microscopico de un sistema. Asimismo, como hemos comentado, todos
los sistemas tienden a un maximo de entropia, y es por este motivo que cuando se

lleva a cabo una reaccion quimica en un sistema aislado (sin intercambio de
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materia ni de energia) en el cual el factor energético no puede ser determinante
dado que no se esta intercambiando ningun tipo de energia con el entorno, se
produzca espontdneamente aquel proceso en el que aumente la entropia del

sistema.

ENTORNO

t

AE
R — P

SISTEMA

Delimitacion sistema-entorno

Por tanto, vemos que la entropia del sistema estd aumentando, AS > 0, a pesar de
gue no hay ningun tipo de intercambio con el exterior... ;Cémo es esto posible?
Es posible porque la entropia, a diferencia de la energia, si que se puede crear.
De hecho la entropia se crea constantemente en el Universo, no para de aumentar
y esta es la base del Segundo Principio de la Termodinamica. Si nosotros
consideramos la totalidad del Universo como un colosal sistema aislado, cualquier
proceso espontaneo que tenga lugar en él sera aquel que haga que ASu > 0y, por

tanto, en efecto, S no para de aumentar y la entropia se va creando.

Asi, el Sequndo Principio de la Termodinamica se pueden enunciar como:

“Considerando el Universo como un sistema aislado, se producirdn
espontaneamente aquellos procesos en los que la entropia del Universo aumenta,

es decir, la entropia del Universo tiende a un maximo”.

¢ Significa esto que una reaccion quimica siempre tendra una variacion de entropia
positiva? No, porque la reaccion quimica no es un sistema aislado. Lo habitual es
gue se produzca a presion y temperatura constantes, por ejemplo, en un vaso de

precipitados en el laboratorio, rodeada de un determinado entorno que es el resto
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del Universo. Globalmente, la entropia total, ASsistema + ASentormno, @Umentara, ya

que:
ASgistema + ASentorno = ASU>0

Por tanto, la entropia del sistema podra disminuir siempre y cuando la
entropia del entorno aumente en una cantidad superior, de modo que el
computo global haga que aumente la entropia del universo. De hecho, veremos

ejemplos de reacciones con AS < 0 en algunos de los ejercicios resueltos.

29.- Tercer Principio de la Termodinamica. Entropia molar estandar.

El Tercer Principio de la Termodinamica, propuesto en 1921 por Max Planck,
establece que el valor de entropia de un sélido cristalino perfecto es cero en
el cero absoluto de temperatura. Es decir, puesto que un sélido cristalino en el
cero absoluto es una estructura perfectamente ordenada, su desorden es nulo, es
decir, su entropia es nula pues, como hemos indicado anteriormente, se puede

asimilar la entropia de un sistema a su grado de desorden.

Asi, la entropia de un cristal perfecto es nula en el cero absoluto porque al
disminuir la temperatura de una sustancia disminuye progresivamente su energia
interna, como consecuencia de la disminucion de los movimientos moleculares de
vibracion, rotacion y traslacion. Si la temperatura sigue disminuyendo, puede llegar
un punto (tedrico) en el que los movimientos se detengan y el orden sea perfecto.
Este punto tedrico de minima temperatura es el cero absoluto, es decir, -273,15°C,
y es un valor no alcanzable experimentalmente (aunque se ha estado cerca en
algunos experimentos, se tratd de condiciones muy particulares). A cero kelvin
todas las sustancias son solidas. Por ejemplo, el hidrogeno, el oxigeno y el

nitrégeno tienen los siguientes puntos de fusion:
H,= 14,03 °K (= -239°C); O,= 50,35 °K (= -223°C); N, = 63,14 °K (= -210°C)

En el cero absoluto, cualquiera de estas sustancias sera un solido, a pesar de sus
bajisimos puntos de fusion ya que todos ellos estan por encima de cero grados

kelvin. A dicha temperatura minima, los atomos o moléculas que formen los
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sélidos no presentardn movimientos, estaran quietos, con desorden nulo y por
tanto entropia nula. Ahora bien, no debemos confundir tener entropia cero con
tener energia cero: las sustancias en el cero absoluto tendran su correspondiente
energia interna debida a las energias potenciales eléctricas de atraccion y
repulsion de los nucleos y los electrones, asi como a la energia cinética de los

electrones, que nunca se detienen (si se detuvieran, el atomo colapsaria).

Por tanto, la entropia es cero para un soélido cristalino perfectamente
ordenado en el cero absoluto, y va aumentando a medida que aumenta la
temperatura y se incrementan con ésta los movimientos moleculares (a mayor
temperatura, mayor entropia). Este es el motivo de que todas las sustancias
tengan valores de entropia absolutos y positivos, porque tenemos una escala real
gue empieza en cero y va en aumento. Esto ultimo es, de hecho, una diferencia
fundamental con la entalpia o con la energia libre de Gibbs. En el caso de la
entalpia, s6lo podemos medir incrementos o variaciones, es decir, AH, tomando
como valor cero una referencia arbitraria, la de los elementos puros, mientras que
en la tablas de entropia no hallamos incrementos o variaciones de entropia sino
simplemente entropias, S. Como la escala de entropia tiene este cero real, la
entropia de los elementos puros no es cero, sino que tiene su correspondiente
valor dado. Asi, por ejemplo, para el hidrogeno, su variacion de entalpia de
formacion estandar sera 0, pero su entropia molar estandar no, sino que tiene un
valor de 130,7 J/mol-°K. En la tabla siguiente se muestran las principales

diferencias existentes entre la entalpia y la entropia:

Entalpia, H Entropia, S
Medimos variaciones de entalpia de | Medimos valores absolutos o reales de entropia para
formacion para las sustancias, AH; | las sustandas, S,°. Podemos medir variaciones si nos

referimos a procesos o reacdones guimicas (AS,)
Se toman como referencia arbitraria| Se toma como referencia real, no arbitraria, el cero

para valor de entalpia 0 los absoluto de temperatura. La entropia de los elementos
elementos puros puros no es 0, sino un valor dado.
Es una forma de energia. No se Se crea constantemente en el Universo (Segundo

crea ni se destruye (Primer Principio| Principio de la Termadinamica).
de la Termodinamica)
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¢Qué son las entropias molares estandar, S,,? Son los valores de entropia
de cada sustancia en condiciones termodindmicas estandar de 25°C y 1
atmoésfera para 1 mol de sustancia, ya que al ser la entropia una funcién de
estado extensiva, depende de la cantidad de sustancia total, y debemos indicar
cuanta sustancia tenemos. Asi, las unidades de la entropia molar estandar son
J/mol-°K.

Para poder determinar cualitativamente qué sustancia tendra una mayor entropia
molar estandar sin recurrir a las tablas, puede ser de utilidad recurrir a algunas

consideraciones, que son:

e La entropia de los gases es mayor que la de los liquidos, y la de estos

mayor que la de los sélidos.

e En el caso de sustancias con el mismo estado de agregacion y similar masa
atomica, tendrd mayor entropia la que tenga un mayor nimero de atomos,
por ejemplo, en el caso del etano y del monéxido de nitrégeno, ambos con
masa molecular 30 g/mol, el etano tiene una mayor entropia molar estandar
(229,5 J/°K-mol frente a los 210,6 J/°K-mol del NO) por tener mayor nimero

de atomos.

e« Cuanto mas débiles son los enlaces entre los atomos que forman una
especie quimica, mayor es la entropia. Por ejemplo, en el caso del etano, el
eteno y el etino (compuestos organicos de 2 carbonos con enlace simple,
doble y triple respectivamente), el etano es el que tiene una mayor entropia
molar porque el enlace simple carbono-carbono es méas débil que el enlace

doble y este a su vez que el triple.

Los valores de entropia molar estandar son Utiles para calcular la variacion de

entropia de una reaccion quimica, tal y como veremos mas adelante.

Los valores de entropia molar estandar tabulados se pueden emplear para

calcular la variacion de entropia de una reaccion quimica, de forma similar al uso
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de las entalpias de formacién para determinar la variacion de entalpia,

anteriormente.

Tabla S,, (25 °C, 1 atm)

Hag) 130,7 J/°K.mol
Nz(g) 191,6 J/°K.mol
NO(g) 210,6 J/°K.mol
CoHe(g) 229,5 J/°K.mol

C2H4(g) 219,6 J/°K.mol
C2H2(g) 200,3 J/°K.mol
CH30H(|) 126,6 J/°K.mol
CaO(s) 39,8 J/°K.mol

A diferencia de lo que ocurre en el uso de las entropias molares estandar, cuando
calculamos la entropia de una reaccion si debemos poner la letra griega delta, A,
es decir, AS, porque hablamos de una variaciéon de entropia desde un estado

inicial a un estado final (de reactivos a productos):
AS; = Sproductos — Sreactivos
Para una reaccion genérica:
aA+bB-—>cC+dD
Entropia total de los productos: c-S,, (C) + d-S,, (D)
Entropia total de los reactivos: a-S,, (A) + b-S;, (B)

(multiplicamos las entropias de cada especie por el coeficiente estequiométrico
porque al ser molares son Unicamente para 1 mol de compuesto, por lo que se

deberan considerar los moles totales presentes).

Asi, la variacion de entropia de la reaccion, sera:

AS,. = Entropia total de los productos — Entropia total de los reactivos
AS, =¢Spy (C)+d-Sp, (D) —[a:Sm (A) +b-Sp, (B)]

Por tanto, la férmula final a aplicar sera:

Prof. Leopoldo Simoza L Pagina 69



http://www.quimitube.com/videos/termodinamica-teoria-11-calculo-de-la-entalpia-de-reaccion-a-partir-de-las-entalpias-de-formacion/

AS? =) mp-S5e— ) M- Sis

A5 rvariocion de entropio estindor de reaccion
g coeficientes estequiomeétricos de reactivos
Mgt coeficientes estequiométricos de productos

55 =t entropios molares estindaor de los productos

Szt entropios molares estindar de losreactivos

El valor de AS de una reaccidn sera necesario para poder determinar
cuantitativamente la espontaneidad de una reaccion quimica a partir del valor de la
Energia libre de Gibbs, tal y como explicaremos en el apartado sobre el concepto
de Energia Libre.

29.2.- Termoquimica: Deduccion cualitativa del signo de la entropia de

reaccion

A continuacion veremos como determinar el signo de la variacion de entropia de
algunos procesos y reacciones quimicas a partir de ciertas consideraciones, entre

las que se incluyen, esencialmente, las siguientes:

e« La entropia de una mezcla de gases es mayor que la de dichos gases
por separado. Asi, si nosotros tenemos un recipiente de un litro que
contiene un mol de hidrégeno, y otro recipiente de un litro que contiene un
mol de argdn, cuando se mezclan dichos gases en un recipiente de dos

litros la entropia aumenta, a pesar de no haber aumento de la presion.

51 + 52 <

e« La entropia de una disolucion sdlido-liquido es mayor que la del
soluto y el disolvente por separado. Asi, si nosotros disolvemos 10

Prof. Leopoldo Simoza L Pagina 70




gramos de cloruro sédico en 1 litro de agua, la entropia inicial del NaCl y del

H,O es menor que una vez que hemos disuelto el soluto en el disolvente.

e En cambio, si se trata de disolver un gas en un liquido, la entropia de la
disolucion disminuye con respecto a la del gas y el liquido por
separado. Esto es debido a que, en el seno del liquido, el gas tiene una
menor libertad de movimiento que la que tenia inicialmente y, por tanto, su

entropia disminuye.

« Si consideramos reacciones en las que intervienen gases, la entropia
aumentara si aumenta el nUmero de moles de gas de reactivos a
productos; si disminuye el numero de moles de gas de reactivos a
productos, la variacion de entropia sera negativa (disminuye el desorden).

Es decir:
AS > 0 si An > 0 (aumenta el nUmero de moles de gas, aumenta el desorden)
AS < 0 si An <0 (disminuye el nimero de moles de gas, disminuye el desorden)
An: variacion del numero de moles gaseosos de reactivos a productos

Hagamos un ejercicio para determinar de forma cualitativa, cual de cada par de
sustancias se espera que tenga un mayor valor de entropia molar estandar. La
entropia molar estandar es elvalor de entropia de cada sustancia en
condiciones termodinamicas estandar, es decir, a 25°C y 1 atmdsfera para 1

mol de sustancia. Las unidades de la entropia molar estandar son J/mol-°K.

Para poder determinar cualitativamente cual de dos sustancias tendrd un mayor
valor de entropia molar estandar, debemos recordar algunos criterios que hemos

establecido con anterioridad, como por ejemplo:

e La entropia de los gases es mayor que la de los liquidos, y la de estos

mayor que la de los sélidos.

e En el caso de sustancias con el mismo estado de agregacion y similar masa
atomica, tendra mayor entropia la que tenga un mayor nimero de atomos,
por ejemplo, en el caso del Etano y del Monoxido de Nitrogeno, ambos con

masa molecular 30 g/mol, el etano tiene una mayor entropia molar estandar
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(229,5 J/°K-mol frente a los 210,6 J/°K-mol del NO) por tener mayor niamero

de atomos.

e« Cuanto mas débiles son los enlaces entre los atomos que forman una
especie quimica, mayor es la entropia. Por ejemplo, en el caso del etano, el
eteno y el etino (compuestos organicos de 2 carbonos con enlace simple,
doble y triple respectivamente), el etano es el que tiene una mayor entropia
molar porque el enlace simple carbono-carbono es méas débil que el enlace

doble y este a su vez que el triple.

Segun establece el Tercer Principio de la Termodindmica, la entropia es cero
para un solido cristalino perfectamente ordenado en el cero absoluto, y va
aumentando a medida que aumenta la temperatura y se incrementan con ésta los
movimientos moleculares (a mayor temperatura, mayor entropia). Este es el
motivo de que todas las sustancias tengan valores de entropia absolutos y
positivos, porque tenemos una escala real que empieza en cero y va en aumento.
En las tablas de entropia no hallamos incrementos o variaciones de entropia sino
simplemente valores absolutos de entropias, “S”. Como la escala de entropia
tiene este cero real, la entropia de los elementos puros no es cero, sino que

tiene su correspondiente valor dado.

34.- De los siguientes pares de sustancias, razonar cual es ellas tendra un mayor

valor de entropia molar estandar.
a) CoH, y CoHg

b) H20(g) y H20(l)

c) CO(g) y CH3OH(l)

d) SO2(g) y SO3(9)

a.- Entre el CH,=CH, (Eteno) y CHs-CHjs (Etano) tendra mayor S,, quien tenga los

enlaces mas débiles. En este caso, Sp.c,u, > Smc,n,

b.- Los gases tienen mayor entropia que los liquidos, luego: SmHZO(g) > SmHzo(l)
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c.- Ambos compuestos tienen Pesos Moleculares aproximados (= 28 g/mol), sin
embargo, el monodxido de carbono tendra mayor entropia molar estandar aunque

posee menor numero de &tomos que el alcohol pues se trata de un gas,

|U990:Smco(g) > SmcHsomg,

d.-S,, > ansoz(g), pues el SO; posee mayor nimero de 4tomos.

S03(g)

35.- Predecir el signo de la variacion de Entropia de algunas reacciones a partir

del estado de agregacion de los reactivos y productos.
Justificar el signo que cabe esperar para AS de los procesos siguientes:
a.- Obtencion de cloruro de litio a partir de litio solido y Cly):

En primer lugar plantearemos y ajustaremos correctamente la quimica del proceso
y seguidamente determinaremos qué sucede en dicha reaccién, si aumenta el
desorden de reactivos a productos, AS>0, o bien si el desorden disminuye de

reactivos a productos, AS<0.

Lics) + % Cly(gy = LiCls
AS=Sp - Sg < 0 (negativa) si A, < 0 (disminuye el nUumero de moles de gas,
disminuye el desorden).
b.- Sublimacién del Yodo:

Ios) = I(g)
AS > 0 por pasar el Yodo de soélido a gas.
c.- Formacién del NH3 a partir de H, y N, gaseosos:
3Hy(g) + Na(g) = 2NHzg)
A,=2—-4=-2 AS <0 (disminuciéon del desorden)

d.- Descomposicion del Yoduro de hidrogeno para dar Yodo e Hidrégeno:

2Hl(g) = Hy(g) + Iz(g)

Ay=2-2=0 AS=0
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e.- Disolucion de NaCl en agua:
NaCl(s) - Na+, cl~
Nat,Cl™ >S; AS >0 Aumenta el desorden

36.- Calcular la variacion de entropia de las siguientes reacciones a partir de las
entropias molares estandar de los compuestos de las sustancias que intervienen

en las mismas.

A
a. Descomposicion térmica del carbonato calcico: CaC03¢5) = Calg) + €Oy

b. Creacion de dioxido de nitrégeno a partir de mondxido de nitrégeno y

oxigeno: 2NOg) + O3(g) = 2N0O5(y)

c. Cloruro de bromo a partir de bromo y cloro: Bryy + Clyg) = 2BrCl g

Datos:
CaCOs(s) 92.9
Ca0yq 39.8
COsg 2136
NOg) 210.6
NO2(g) 2405
O2g) 205.0
Bra) 15203
Cla(g) 223.0
BrClig 239.7

En este caso, la formula a utilizar sera la siguiente:

Como se puede observar es una férmula muy parecida a la férmula del célculo de
la variacion de entalpia de una reaccion a partir de las entalpias de formacion. Las
principales diferencias entre la férmula de entropia y entalpia es que para la

entropia no existe el simbolo griego delta, A, ya que en la tabla aparecen valores
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absolutos de entropia y no variaciones. Ademas, para el caso de las entropias

molares estandar las entropias de los elementos no son cero.

Veamos la resolucion escrita del ejercicio que se resuelve y explica paso a paso

en el video:

a CaEOE(Sj — C[ID(SJ + CDZ(Q)

ASP = 1*5‘??1((::10) + 15%((:023 - 15??1((:&003]

=39.8+213.6 —92.9 = 160.5%

Como AS > 0, significa que aumenta el desorden, lo cual es normal, ya que
pasamos de tener un sélido, altamente ordenado, a tener un soélido y un gas, este

altimo completamente desordenado.

2NO(gy + Oygy = 2NO3 (g

ASP = 2531(;\:02) - 2531(1\:0] - 15??1(023

=2-240.5—-2-210.6 — 205.0 = —145.2%

En este caso AS < 0, lo cual quiere decir que ha disminuido el desorden. Es
l6gico, ya que inicialmente habia 3 moles de reactivos y, cuando la reaccion se
lleva a cabo, so6lo hay 2 moles de productos. Como el nimero de moles de gas ha

disminuido el desorden también disminuye.

BTZH:] + EEZE:Q:] — ZBTCIE(Q,)

0 0
3519 = 2 Sm(BrCI(gj) -1 Sm[B?Z(U) -1 S??L(CIZJ

= 2-239.7 — 152.3 - 205.0 = 104.1%

En este caso la variacion de entropia aumenta, ya que tenemos dos moles de
producto en forma gaseosa, mientras que tenemos un mol en forma liquida y un

mol en forma de gas en los reactivos. Por lo tanto, como hay un mayor namero de
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moles en forma de gas en el producto, es logico que le desorden haya aumentado

y que AS < 0.

30.- Concepto de energia libre de Gibbs

En una reaccion quimica hay dos fuerzas impulsoras diferenciadas. Por una parte,
se ve favorecido el sentido de la reaccion en el que hay una disminucion de
entalpia de reactivos a productos, es decir, el sentido exotérmico, AH < 0,mientras
gue, por otra parte, se favorece el sentido de la reaccién en el que hay un
aumento de entropia, AS > 0, es decir, un aumento del desorden. De ambos
factores, AH y AS, dependera que una reaccidn quimica sea espontanea 0 no
espontanea. Ambos factores pueden ir en el mismo sentido o estar contrapuestos,

teniendo tres posibles situaciones distintas:

1) Puede ser que tanto AH como AS sean favorables, con lo cual la reaccion

sera en todo caso espontanea, independientemente de la temperatura.

2) Puede ser, por el contrario, que tanto AH como AS sean desfavorables, con

lo cual la reaccion sera no espontanea a cualquier temperatura.

3) Puede ser que una de las dos variables sea favorable y la otra
desfavorable, con lo cual el resultado final dependera de la magnitud de
ambos, es decir, de cual de estas dos fuerzas impulsoras contrapuestas tenga

mayor peso en el resultado final, asi como de la temperatura.

Estas tres posibles situaciones hacen pensar que debe haber una relacion
matematica entre la entalpia y la entropia, dependiente de la temperatura, que
las combine ambas y nos sirva para predecir la espontaneidad o no espontaneidad
de una reaccion quimica. Aunque no vamos a deducir dicha relacion, es una
nueva magnitud, llamada Energia Libre de Gibbs, que viene dada por la

expresion siguiente:
G=H-TS

G es una “funcion de estado extensiva” (depende Unicamente del estado inicial

y final y de la cantidad total de materia que contenga el sistema considerado). Si
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estamos considerando una reaccién quimica, en la que pasamos de unos

reactivos a unos productos, la expresaremos como incrementos:
AG = AH - TAS

El factor de entalpia, AH, representa la energia total del sistema, mientras
que el factor TAS representa la energia no aprovechable de dicha energia
total, es decir, energia que el sistema no puede utilizar para realizar un
trabajo. Por esto a AG se la llama energia libre o entalpia libre, porque es la
fracciébn o la cantidad de la energia total que si puede ser aprovechable
como trabajo util. Por este motivo es dicha magnitud, y no la entalpia ni la
entropia, el factor determinante de la espontaneidad de una reaccion quimica, ya
gue representa la energia efectivamente disponible en procesos realizados a
presion y temperatura constante. Asi, en funcién del signo de la variacion de

energia libre de Gibbs, tenemos tres posibilidades:
AG > 0, positivo: Reacciéon no espontanea

AG = 0, Sistema en equilibrio

AG <0, negativo: Reaccion espontanea

Teniendo en cuenta la expresion matematica considerada, podemos establecer el
signo de la variacion de energia libre de Gibbs de forma cualitativa conociendo los
signos de la variacion de entalpia y de la variaciéon de entropia, AH y AS. Asi,

tendremos cuatro posibilidades distintas:

ENTALPIA ENTROPIA EMERGIA LIBRE Y ESPONTANEIDAD
AH <0 Reaccidn exotérmica AS=0 Aumento desorden AG<0 Siempre espontanea

AH <0 Reaccion exotérmica | A5<0 Disminucién desorden | Depende  Si |[TAS|<AH Espontanea
5i |TAS|>AH Noespontanea

AH =0 Reaccion endotérmica | AS=0 Aumento desorden Depende  5i JTAS|<AH Mo espontanea
50 |TAS|=AH Espontinea
AH >0 Reaccion endotérmica | A5<0 Disminucion desorden | AG =0 Siempre no espontanea
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31.- Energias libres de Gibbs de formacion y de reaccion

Ya hemos visto la definicion de energia libre, “G”, que es la maxima energia
aprovechable por una reaccién quimica para realizar un trabajo. Asimismo, hemos
visto también la relacidbn que guarda la variacion de dicha energia libre con la
variacion de entalpia (AH) y la variacidn de entropia (AS) de una reaccion quimica.
En este nuevo apartado vamos a ver dos tipos concretos de energias libres de

Gibbs, que son la energia libre de Gibbs de formacion y la de reaccion.
De forma anéaloga a la entalpia de formacion, AH}’, la entalpia libre o energia libre

estandar de formacion de un compuesto, representada como AG;, corresponde a

la formacién de 1 mol de compuesto a partir de sus elementos en estado

fundamental. Por ejemplo:
1 o
Hagg) + 5 O2¢9) = H20qy MGy = —=237,1 K] /mol

Del mismo modo que ocurre con la entalpia, la energia libre de formacién para los

elementos puros en estado estandar es cero, por ejemplo:

K]

° o K]
BGr(ygy = 07 BGregrasico) = 0

mol

A continuacién vemos una tabla con las energias libres de formacion de diversos

compuestos:
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Tabla: Energias libres estandar de formaciéon. (Fuente: Quimitube.com)

o

Formula Nombre del Compuesto AG
H2Oq) Agua liquida -237,1
H20(q) Agua vapor -228,6
HF ) Fluoruro de hidrégeno -270,7
HCl g Cloruro de hidrégeno -95,3
Hlg) Yoduro de hidrogeno 1,7
CO(q) Monoxido de carbono -137,2
COx(g) Dioxido de carbono -394,4
NHz(q) Amoniaco -16,5
NO) Mondxido de nitrogeno 86,6
CHayq) Metano -50,8
CoHe(g) Etano SS200
CaHa(q) Etileno (Eteno) 68,4
CoHz(q) Etino (Acetileno) 209,9
CsHs(g) Propano -24.,4
CaHio(g) n-Butano -16,6
CeHaaq) n-Hexano 35,0
CsHs() Benceno 124,4
CHsOH, Metanol -166,4
C,HsOH, Etanol -174,8
Brog Bromo liquido 0,0
Brog) Bromo vapor 3,1
NaCl s Cloruro sédico -384,1
CaOys) Cal viva -604
CaCOg) Carbonato de calcio -1128,8
Cgrafito) Carbono grafito 0,0
Cdiamante) Carbono diamante 2.9
l2(s) Yodo solido 0,0
l2(q) Yodo vapor 19,3
O2(q) Oxigeno 0,0
O3(g) Ozono 1427
SOy Di6xido de azufre -300,0
SO3(q) Triéxido de azufre -370,0
NO2(g) Didxido de nitrogeno 51,3
H202y Perdxido de hidrogeno -120,4
NHCls) Cloruro de amonio -202,7

Fuente: WWW.Quimitube.com

Las unidades de la energia libre de formacién son KJ/mol. Los valores se pueden
relacionar con la estabilidad de cada compuesto. Cuando menor (mas negativo) es

el valor de AG;, mas estable sera dicho compuesto. Si observamos los valores de

energias libres de Gibbs de formacion estandar (25°C y 1 atm) de la tabla, el
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compuesto mas estable de estos sera el carbonato de calcio (-1128,8 KJ/mol) y el

mas inestable el Acetileno (209,9 KJ/mol).

Estos valores de energia libre de cada compuesto se pueden emplear para
calcular la variacion de energia libre de cualquier reaccion quimica, de forma

analoga a lo que ocurre con las entalpias de formacion. Recordemos la formula:

1 S . o __ . 0
AHS = E np-AHJp E ng-AHp
np = coeficiente estequiométrico de los productos en la reaccion ajustada
ng = coeficiente estequiométrico de los reactivos en la reaccién ajustada

AHZ, = entalpias de formacidn de los productos

AH?p = entalpias de formacién de los reactives

Asi, para el caso de la energia libre, si tenemos la reaccidén genérica:
aA+bB —cC+dD
Tendremos:

Energia libre de formacion de los reactivos: a-AG; (A) + b- AG, (B)
Energia libre de formacion de los productos: c-AG; (C) + d-AG; (D)

AG,= Energia libre formacion de los productos — Energia libre de formacion de los

reactivos
AG; = ¢-AG; (C) +d-AG; (D) - a-AG; (A) + b-AGf (B)

Finalmente, y de forma analoga a la entalpia:

&G.]-G = Z np " &G.F{P:] - Z ?I‘,R " &G}?{R]

AGP:variacion de energia libre de reaccion
Np ¥ Np:coeficientes estequiométricos de productos vy reactivos respectiv.

AGE oy ¥ AGE 5y energias libres de Gibbs de productos y reactivos respectiv.
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Esta formula la aplicaremos en los ejercicios resueltos para el célculo de la

energia libre de Gibbs de diversas reacciones quimicas.

32.- Como predecir la espontaneidad de una reaccion quimica con la

variacion de energia libre

Hemos visto que el criterio de espontaneidad y no espontaneidad de una reaccion

guimica a partir de AG es el siguiente:

AG >0 No espontanea
AG =0 Equilibrio
AG <0 Espontanea

Por tanto, conociendo el valor de AG, o simplemente su signo, podemos

determinar si la reaccion dada es o no espontanea. Ahora bien, ¢cémo podemos

llegar al valor de AG, ? Pues tenemos diferentes opciones, y usaremos una u otra

en funcion de los datos de los que dispongamos.

Con la férmula que relacionaHy S (AG = AH -TAS

o De forma cualitativa: solo se determina el signo de AG disponiendo de

los signos de AH y AS
A+B->C

AH <0

AG <0 Esponténea{AS > 0

o De forma cuantitativa: calcular directamente AG si disponemos
de AH, ASy T, por ejemplo: si T =325 °C, AH = -238,5 kJ/mol
AS = +230,1 J/K-mol (hay que pasar los J a KJ)

AG=AH —TS

AG = —238,5+ (325 + 273,15)x 0,2301

AG = —100,8—— Reaccion espontanea
mol

o Con la expresion de productos-reactivos, es decir, a partir de las

energias libres de formacion:
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AGy = Z Ny, . AGy (py — Z ng . AGy g
2C0(g) + Oz(g) = 2C0;(y)
AGy = 2AGr(cp,) — 20Gr(coy — 1.AGs (o, =
2 x(—394,36) — 2 x (—137,17) = —514,38 K] (para 2 moles de CO,)
Espontanea a 25 °Cy 1 atm
Tal como ocurre con la Entalpia, el calculo de esta formula es para AG, tal y

como esta ajustado y no por mol

37.- Calcular la AGr de las reacciones siguientes, a partir de las Energias libres de
formacion que se indican en la Tabla de la pagina 79. Deducir también, en base al

resultado, si las reacciones seran espontaneas o no espontaneas:

a. — ZCO(g) + 02(9) - ZCOZ(g)

b.— 4HCl(g) + Oz(g) - ZHZO(g) + 2Clz(g)

13
c.— C4H10(g) =+ 702(9) - 4602(g) + 5H20(g)

Datos: (KJ/mol)

CsH1o0)= -16,7
COyg= -394,4
COy= -137,2
HCl(g= -95,3
H,0 )= -228,6

a.— ZCO(g) + Oz(g) - ZCOZ(Q)

AG, = Z np. AGsp — Z ng . AGr g

AG; =2 x (—394,4) — 2 x (—137,2) = —514,4 K] /mol

La reaccion es espontanea
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b.— 4HCl(g) + 02(9) - ZHZO(Q) + ZClz(g)

AG, = Z np. AGsp — Z ng . AGr g

AG, = 2 x (—228,6) — 4 x (—95,3) = —76,0 K] Espontanea

13
c.— C4H10(g) + 702(9) - 4602(g) + 5H20(g)

AG, = Z np. AGsp — Z ng . AGr g

AG, =5x (—228,6) + 4 x (—394,4) —1x (—=16,7) = —2703,9 K] Espontanea

La mas favorable de las tres es la que tiene el mayor valor absoluto, en este caso
(c).
38.- Dado el signo de la variacion de entalpia, AH, y de la variacién de entropia,

AS, para las reacciones siguientes, determinar cualitativamente si seran

espontaneas o0 no espontaneas y a qué temperatura.

a) Reaccion de combustion del propano:

AH <0

C3H8(g) + 502(g) - SCOZ(g) + 4H20(g) {AS >0

b) Reaccién de fotosintesis: formacién de glucosa y oxigeno a partir de diéxido de

carbono, agua y energia luminosa:

AH >0

6C0s(g) + 6H>0a) = Col1206(s) + 60209y { g — o

¢) Reaccién de formacién de amoniaco gaseoso a partir de nitrégeno e hidrogeno:

AH <0

Na(g) + 3Hz(g) = 2NH3g) {AS <0

AH <0

C3H8(g) + 502(g) - BCOZ(Q) + 4H20(g) {AS >0

AH < 0, espontanea (favorable); AS > 0, espontanea (aumenta desorden)
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AG=AH-TAS; AG=(-)+(-); AG <0 — Siempre espontanea

AH >0
AS <O

6C0;g) + 6H,0) = CoH1206(s) + 605) |
AH > 0, no-espontanea (desfavorable); AS < 0, no-espontanea (menos desorden)
AG=AH-TAS; AG-=(+)-(+); AG>0 — Siempre no-espontanea

AH <0

Na(g) + 3Hz(g) = ZNH3g) {AS <0

AH < 0, espontanea (favorable); AS < 0, no-espontdnea (menos desorden,
desfavorable)
AG =AH -TAS; AG =(-) - (+); depende de cual factor tenga mayor peso:
|AH| > |TAS| - AG < 0 (espontanea a baja temperatura
|AH| < |TAS| - AG > 0 (no — espontanea a temperatura alta

39.- Para la reaccion entre el eteno y el hidrégeno para dar etano, determinar la
espontaneidad o no espontaneidad de la reaccion a temperaturas de 500 °C,
859,2 °C y 1500 °C, sabiendo que la variacion de entalpia de la reaccion es de
-137 kJ/mol y la variacién de entropia de la reaccion -121 J/mol °K. Suponer que

los valores de entalpia y entropia se mantienen constantes con la temperatura.
CHZ = CH2 + HZ - CHg—CH3

¢, Cuadl de las tres temperaturas sera mas adecuada para la reaccién de obtencion

de etano?
AG, = AH, — TAS,
a.- A 500 °C:
AG, = (—137£) — (500 + 273)x (— 121x—w‘3K]) = —43,47K] /mol
mol mol.°K
AG < 0 => Espontanea
b.-
AG, = <—137%> —(859,2 + 273)x <_121"ch1.00;1(]> = 0,00%
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AG = 0 => En equilibrio

AG; = <—137£> — (1500 + 273)x (—

121 x 1073K] B K]
mol

mol.°K B 775@

AG > 0 => no — espontanea

40.- Para la reaccion A + B — C, la variacion de entalpia tiene un valor de 150
kJ/mol y la variacibn de entropia un valor de 200 J/°K mol. Determinar si la
reaccion sera espontanea a 100°C y cudl es la temperatura de equilibrio.

AG=AH-T-AS
AG > 0 no espontanea
AG =0 Equilibrio

AG < 0 Espontanea

K
a) AG, = 150 — (373 x 200x1073) = 75'4m_c]Jl no — espontanea

150
b)0,0=150-Tx02=>Tx02=150=>T = 02 = 750°K equilibrio

)

41.- La reaccion A + B — C es espontanea a 700°C y no espontanea a 100°C.
¢, Qué signo tendran la variacion de entropia y la variacion de entalpia de dicha

reaccion?

AG =AH-T-AS
T, =700°C; AG<O0; AH—-TAS <0a700°C
T, =100°C; AG>0; AH—-TAS >0
AH —373xAS >0

En T1: variaciéon de entropia positiva, AS > 0; en T,: variacién de entalpia positiva,
AH > 0.

AS>0; AH>0
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Ejercicios Propuestos:

1.- Un sistema realiza un trabajo de 150 J sobre el entorno y absorbe 80 J de
calor. Halla la variacion de energia interna del sistema. Sol: -70J

2.- Calcula la variacion de energia interna de un sistema que cede 24 J en forma

de calor y realiza sobre el entorno un trabajo de 60 J. Sol: -84J

3.- Un sistema absorbe una cantidad de calor de 500 calorias y a continuacién
realiza un trabajo de 3 KJ. ¢ Cuanto ha variado su energia interna? Sol: -908 J

4.- Calcular:

a) La variacion de energia interna de un gas que cede 45 J de calor y sobre el que

se realiza un trabajo de 32 J.

b) El calor que intercambia un sistema con el entorno cuando dicho sistema realiza

un trabajo de 62 J y su energia interna aumenta en 84 J. Sol: -13 J; 146 J
5.- La combustion del acetileno (CzHz(g) produce dioxido de carbono y agua.
a) Escriba la ecuacion quimica correspondiente al proceso.

b) Calcule el calor molar de combustion del acetileno y el calor producido al
guemar 1,00 kg de acetileno.

Datos: AH (¢, u, ) = 223,75 KJ/mol;
AHy (co,, = -393,5 KI/mol;
AHy (1,0, = ~241,8 KkJ/mol
Sol: AHj ¢y, = -1253kJ/mol CoHz ;. Q =4,8x10" J/Kg CzH;

6.- La entalpia de formacion del tolueno gas (C;Hg) es de 49,95 kJ/mol y las
entalpias de formacion del CO, () y del H,O ) son, respectivamente, -393,14 y
-285,56 KJ/mol.

a) Calcule la entalpia de combustion del tolueno, gas.

b) ¢ Cuéantos KJ se desprenden en la combustion completa de 23 g de tolueno?
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Sol: a) AH, = -3944,17 KJ/mol b) Q =-985 KJ

7.- (a) Calcule el calor de formacion del acetileno (C;H: () a partir de los calores
de formacion del H,O ( y del CO; () y del calor de combustion del CyH; (g

(b) ¢Qué volumen de dioxido de carbono medido a 30 °C y presion atmosférica

(1atm) se generara en la combustion de 200 g de acetileno?

Datos: 4Hy(y, )= -285,8 KJ/mol;

AHpco, )= -393,31 KJ/mol;

AHg, -1300 kJ/mol.

Ha(6)) ™
R= 0,082 atm I/ °K- mol.

Sol.: @) AHp(,p, )= 227,2 KJ/mol; b) V= 382,11t CO;
8.- La entalpia de combustion del propano (gas) es —526,3 Kcal. Las AH® de

formacion del dioxido de carbono (gas) y del agua (liquida) son respectivamente
— 94,03 y — 68,30 Kcal/mol. Calcular:

a) La entalpia de formacion del propano.

b) Los kilogramos de carbOn que, seran necesarios quemar (con un rendimiento
del 80 %),para producir la misma cantidad de energia que la obtenida en la

combustion de 1 kg de propano.
Dato: La entalpia de combustion del carbén es de 5 Kcallg
Sol.: @) AH; ¢y, = - 29,0 Kcal/mol CsHg;  b) 3Kg carbén

9.- El &cido Etandico (liquido) (acido aceético) se forma al reaccionar carbono
(solido), hidrégeno molecular (gas) y oxigeno molecular (gas). Los calores de
combustion del acido etanoico (I); hidrégeno (g) y carbono (s) son respectivamente
870,7; 285,8 y 393,13 kJ/mol.

a) Escribir adecuadamente las ecuaciones quimicas de los distintos procesos de

combustién y la correspondiente a la formacién del &cido etandico.
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b) Calcular el calor de formacioén, a presion constante, de dicho acido etandico.
c¢) ¢ Cuantas kilocalorias se desprenden en la formacion del kg de acido etandico?
Dato: 1 J = 0,24 cal.

Sol.: b) AH} = -487,2 KJ/mol; b) Q =1,95 x 10° cal.

10.- La gasolina puede ser considerada como una mezcla de octanos (Cg His).
Sabiendo que los calores deformacion de: H,O () = -242 KJ/mol; CO; g = - 394
KJ/mol y CgHas ¢y = - 250 KJ/mol,

a) Escriba la ecuacién (ajustada) de combustién de la gasolina (los productos son
CO2 g Y H20 (g) y calcule el calor de reaccion AH (en KJ).

b) Calcule la energia (en KJ) liberada en la combustién de 5 litros de gasolina
(densidad = 800 kg/m®).

c) ¢Qué volumen de gas carbonico medido a 30 °C y presion atmosférica se

generara en tal combustion?
Datos: R = 0,082 atm-l-°K™-mol™
Sol.: a) AH® = -5,08x10°KJ/mol; b) Q =178,2x 10°J; c)V =6,97x10°|

11.- Las entalpias de formacion a 25 °C del metanol (liquido), diéxido de carbono

(gas) y agua (liquida) son, respectivamente, -239,1; -393,5 e -285,8 KJ/mol.
a) Escribe la ecuacion de combustion del metanol.
b) Calcula AH® del proceso de combustion.
c) Calcula AU del mismo proceso a 25 °C.
Datos: R = 8,31 J-°K™* mol™
Sol.: b) AH, = -726,0 KJ/mol; c¢) AU = -724,8 KJ/mol

12.- Conociendo los siguientes datos: Entalpia de combustién del etano (Q):

AH; 1y = -1559 KJI/mol de hidrocarburo; entalpia de combustion del eteno (g):

AH, c,n,) = ~1410,9 KJ/mol de hidrocarburo; entalpia de formacién del agua (I):
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AH;(HZO(I)) =— 285,8 KJ/mol y entalpia de formacion del dioxido de carbono(Q):
AH; o,y = - 393,5 KJ/mol.
a) Calcula la entalpia de formacion del etano (g) y del eteno (g).
b) Calcula la variacion de entalpia en condiciones estandar, en el proceso:
CaHa (g) *+ Hz ) =C2Hs (g)

c) Si la variacion de entropia en este proceso es AS” = -110,6 J/°K, ¢ el proceso

sera espontaneo en condiciones estandar? Razona la respuesta.
Sol.: &) AHf c,pn,, = - 85,4 KJI/mol; AHj ¢, y,, = 52,3 KI/mol;
b) AH, = -137,7 KJ/mol; c) Si

13.- En la reaccion: 4Ag (s)+ Oz ) — 2 Ag20 (s), la variacion de entalpia y la
variacion de entropia a 25 °C y 1 atm valen -61,1 KJ y - 132,1 J/°K
respectivamente. Suponiendo que estos valores son independientes de la

temperatura, determinar, previo célculo:
a) El sentido en que es espontanea la reaccion en esas condiciones.
b) El sentido en que es espontanea la reaccion a 500 °C.
c) La temperatura a la que se alcanza el equilibrio quimico.
Sol.:a) —; b)«—; c¢c)Te=190°C

14.- Para una reaccion quimica entre gases, ¢ qué relacion existe entre el calor de
reaccion a volumen constante y la variacion de entalpia en la reaccién?¢ pueden

ser iguales? Razodnelo.
Sol: a) AH =AU + An RT;
b) Pueden ser iguales si no hay variacion en el numero de moles.

15.- De acuerdo con la ecuacion que relaciona la variacion de energia libre con la

variacion de entalpia y la variacién de entropia, razonar:
a.- Cuando un proceso quimico es espontaneo.

b.- Cuando un proceso quimico es no espontaneo.
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c.- Cuando esta en equilibrio.

16.- Razone bajo qué condiciones podrian ser espontaneos los procesos cuyas
variaciones correspondientes a sus términos entalpicos y entrépicos son los

siguientes:

a) AH>0; AS>0
b) AH<0; AS<0
c) AH<0; AS>0
d) AH>0; AS<0

Sol.: a) T altas; b) T bajas; c) Siempre; d) Nunca

SOLUCION A LOS EJERCICIOS:
1-W=-150J;Q=80J; AU=-150J+80J=70J

2-AU=-60J+(-243)=-841J

4,184 Joul
cal

3.-Q =500cal x = 2092 Joul; AU =2092J-3000J=-9081J

4.- a)AU=32J-45J=-13 Joul
b)Q=-62J-84J=-146J

5.- DATOS:

PM C;H, = 26,04 g/mol

ZC(graﬁto) + Hyg) — Csz(g), AHfo(Csz(g)) = 223,8 K] /mol
o _ K]
Cigraiito) + O2(g) = CO2(q),  AHp(¢p,) = =3935

Ha) + % O2 — H2Og), AHfO —241,8 KJ7mol

(H20(5)) —

Combustiéon del acetileno:

5
CoHz(g) + 5 02(g) = 2C02(g) + H20(g)
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Aplicando la Ley de Hess:
CyHy(g) = 26grapmoy + Hogyy  AH = —223,8 K] /mol
2Cegrapmey + 20404 = 2C0,5(; AH = —787,0 K] /mol
1 Kj

Hygr + =050 2 HyOrgy; AH = —2418——
mo

5 o
CoHag) +5 O2(g) = 2C02g) + H20(g); DHe(cymy ) = —1253,0 KJ /mol

o 0Ke .y 10009 1mol Gyt (—12531{])_ 812 x 10K
C=10Kg Gl x ==X —coag Tt )= THB12X10°K)

6.- DATOS:
PM C;Hg = 92,1 g/mol
7C(grafito) + 4H2(g) - C7H8(g); AHfO(C7H8(g)) = +49,95 K]/mol

Cigrafitoy T Oz2(g) = CO2(g);  DHp(co, ) = —393,14 KJ /mol

1 o
Hygy + EOZ(Q) = H00);  AHpgy,0,) = —285,56 K] /mol

Ecuacion de combustion del Tolueno:

C7H8(g) + 902(g) s 7602(g) + 4H20(g)

a.- Aplicando la Ley de Hess:
C;Hg(g) = Zeegrapiwey + HHzgy  AH = —49,95 K] /mol

l@@q@-‘l‘ 702(g) - 7602(g); AH® = —2752 K]/mol

AHygr+ 20,5 = 4H 0y AH” = —1142,0 K] /mol

C7Hg(g) + 903(g) = 7CO4q) + 4H0;  AH(cp, ) = —3944 KJ/mol

_ 1 mol C7H8 _ ﬂ _
Q=239 CHyx o x ( 3944 mol) = 984,9 K]
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7.-a.)

o

5
CoHyg) + 3 O2g) — 2C0yg) + H2O() AH, (C2Hy () = —1300 KJ /mol

Cgrafito) + O2(g) — COx(q), AHf(co,y = —393,5 K] /mol
Ha) + 7 02 = Ho0g), AHy(4,0,,) = —2858 KJ/mol
Combustion del acetileno:

CoMog + 2 Oz — 2C00) + H:Op  AH (¢, ) = —1300 KJ/mol

Aplicando la Ley de Hess:
Cigrafitoy T Hacgy = CoHaggy  AHp ¢,y =7

Conocemos el valor de AH, (CoHa(qy) PEFO NO SU calor estandar de formacion, luego:

o o o o 5 o
AH, (C2Hy(g)) — ZAHf (COz (g)) + 1AHf (H20m) — (1AHf (C2Hz () + 2 AHf (Oz(g))) -
1300K]—2 ( 3935K])+< 2858K]) AH,
mol x " mol " mol f (€2H3 (g))
AHf (C2H3 (g)) = +4227,2 K] /mol

b.) De la estequiometria de la reaccion sabemos que se obtienen dos moles de

diéxido de carbono por mol de acetileno, luego:

1mol CbH, 2 molesCO,

200 g C,H = 15,38 moles CO
gtatiz X 26 g/mol x mol C,H, motes L%

nxRxT

PxV=nxRxT=>V= —p

It x at o
15,38 moles x 0,082 K x mol * (273 +30) °K
V= = 382,11t CO,
1 atm
8.- DATOS:

C3Hg(g) + 5045y = 3C0; () + 4H,0); AHZ(CSHB) = —526,3 Kcal /mol

C(grafito) + Oz(g) - COz(g); AHfD €0y = —94,03 Kcal/mol
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1 o
Hatg) +5 O209) = H20(g);  AHp (0, = —68,30 Kcal/mol

Entalpia de combustion del carbén: Q = - 5000 Kcal/g carbén
Rendimiento de la combustion: 80 %

Masa de propano que se quema: 1000 Kg

a.- Aplicando la Ley de Hess:

AH, ¢,y = 3 % AH o,y + 4 % AHy 4,0y — 1 AHp ()

Kcal B Kcal Kcal o
— 526,3 ol =3x (— 94,03 W) + 4 x (—68,30 mol) - AHf (C3Hg)

AHf (¢, ny) = —28,99 Kcal /mol

b.- Energia producida por Kg de propano:

1000 g C.H. 1mol C3Hg  (—526,3 Kcal) 1193 1041(cal
¢ = GEsleX 109 T molGHy oY kg

La energia producida por 1 Kg de carbdn con un rendimiento del 80 % seré:

(=5000 cal) Kcal
, =1000g x — = x 0,80 = 4000 x 103 ———
g Kg carbom

La masa de carbén necesaria sera:

1,193 x 10*Kcal 1,0 Kg carb6n
1,0 Kg de propano * 2000 x 10°Kcal

m¢ = 1,0 Kg propano x = 2,985 Kg carbom

Si se tuvieran en cuenta las cifras significativas de los datos para este apartado,
(5 kcallg), el resultado sélo tendria una cifra significativa y seria: 3 kg de carbon.

También se podria haber usado el valor de AH; (co,) Y@ que equivale a la entalpia
de combustion del grafito. En ese caso el resultado hubiese sido: mc = 1,91 kg
grafito. La diferencia entre ambos resultados se debe a que el carbon (que no
especifica si es hulla, antracita, etc.) contiene un porcentaje considerable de

impurezas.

9.- DATOS
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CH3COOH () + Oz (g) = CO3 (g) + H20 (g); AHZ (CH 05) = —870,7 K] /mol

C (grafito) + 02 () — CO2 (q); AH_ ¢y = —393,13 K] /mol
Hz(g) + 5 Oz — Hz0 0 AHe (1) = —285,8 K] /mol
Masa de acido etandico: Me,n,0, = 1LOKg

a.- Ecuaciones de combustion:

CH3COOH () + 203 ) — 2C0O, () + 2H20 gy AH, (¢, 4,0,y = —870,7 K] /mol
C (grafito) + 02 (g) — CO2 (q); AH_ () = —393,13 K] /mol

Hz (g + 5 Oz — H20 AH, = —2858 KJ /mol

b.- Ecuacion de formacion del &cido etandico:

2C (grafito) + O2 (g) + 2H2 (g9 — CH3COOH

(Aplicando la Ley de Hess):

2 C (grafito) + 2024g) — 2 CO2 gy AH; () = —786,3 K] /mol

2 Ha (g) + Oz (g) — 2 HaOy- AH; 1,y = —571,6 K] /mol

-Z—Ggg_qé + Q—Hggﬁ — CHECOOH ot 2—9')_(91 AH 0o\ = + 870,7 K] /mol

(C.
=23 27

N o

2C (grafito) 2 H, @t (07 @ CH;COOH 0 AH; (C2H40,) = —487,2 K] /mol

c.-

0=10K 1000,0g 1mol C,H,O0, (—487,2 x 103 J) 0,24 cal
SOOI X 0K * T 6009 mol * TJoul
= 1,95 x 103 cal

10.- DATOS:

8C(s) + 9H2 () — CgHisg (); AH; (Celyg) = —250 K]

C (grafito) + O2 (g = CO2 (g); AH; (Coy) = —394 K] /mol

Hy ) + % 02 (g — H20 (g AH; (1.0 = —242 KJ /mol
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Densidad de la gasolina (octano CgHisg) p= 800kg/m?

Volumen de gasolina Vg = 5,00 dm®=5,00x10° m*
Temperatura del gas T=30°C =303 °K
Presion P= 1,00 atm

a.- Ecuacién de combustion:
25
C8H18 0] + 702 @ i 8 COZ ) + 9 HzO(g)

Aplicando la Ley de Hess:

° K] KJj KJ
AHC (CgHig) — 8 x (—394ﬁ> +9x (—242 ﬁ) —|1x (_Zsoﬁ)

= —5,08 x 103 KJ/mol

1m3 800 K, 1000 mol CgH
b.- Q=50lItx x 9 x g 818
1000 It m3 Kg 114 g

= 35,09 moles CgH,g

K
Q = 35,09 moles x <—5,08 x 103 m—il) = —1782x 103 KJ

c.- La estequiometria de la reaccion indica que se generan 8 moles de CO, por
mol de gasolina:

8 moles CO,
35,09 moles de CgH g x m = 280,7 moles CO,
nxRxT 2807 moles x 0,082 olf(’;n“tl x 303 °K
V= = 0 = 6,975 x 103 It
P 1 atm

11.- DATOS:

C (grafito) + 2 H, (g)+ %Oz @ — CHgoH 0 AHfO (CH30H) = —239,1 K]/mol
C (grafito) + Oz g) = CO2 g) AH; o,y = —393,5 K] /mol
Ha ) + % 02 — H20 AH; 1.0y = —285,8 KJ /mol

a.- La ecuacién de combustioén es:

CH30H () + 202 (g) — CO3 @) + 2H20
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b.- Aplicando la Ley de Hess:

° K] Kj K]
AHC(CH3OH) =2x (—285,8 ﬁ) +1x (—393,5 ﬁ) —1x (—239,1 @)
= =726 K] /mol

La ecuacion termoquimica queda asi:
CH3OH ) +2 05 — COzg) + 2Ho0 (i AH, (g 0m = —726 K] /mol
c.- La variacion de energia interna:
AU" = AH¢ cp,omy—AnxRxT

o K] 3 _ K]
AU = (—726—) — (1 - = moles) x831x 103 ———x298,2°K
mol 2 °K x mol
= — 724,8 K] /mol
12.- DATOS:
CoHe g + %oz @ — 2CO2(g+ 3Hz0 ;  AH; ¢,y = —1559 KJ/mol

CoHa @ T 30, @ — 2C0O» @ T 2H,0 0} AHCO (CoHy) = —1410,9 K]/mol

H, @t %02 @ — H>O 0} AH; (H20()) = —285,8 KJ]/mol
C (grafito) T (02 @ — CO; () AH; (coy) = —393,5 KJ /mol
Variacion de entropia del proceso de hidrogenacion: AS° = —110,6 J/°K

Temperatura: 25 °C = 298 °K

a.- Combustién del Etano:
CoHo g * 202 @ — 2C02 (g + 3H20

Aplicando la Ley de Hess:

. K] K] .
AH, (copy = 2% (—393,5 m—ol) + 3x (—285,8 m—ol) — AHp (¢ ) =>
AH; = —787 K] 857,4 Kj + 1559 K _ 85,4 K l

f(CoHg) ™ mol " mol mol 4 Kj/mo
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Combustion del eteno:

CoH4 @t 30, @ — 2002 @t 2H-0 0} AHCO (CoHy) = —1410,9 K]/mol

14109K]—2 ( 3935K1)+2 ( 2858K]) AH; =>
ol - 2 " mol x " mol f(CHy) —
AHg (¢, i,y = 52,3 K] /mol
b.- Para el proceso:

C2Ha () + Ha () = C2He (g)

o KJ KJ
AH; = —854—— —523—— = —137,70 K/ /mol

mol mol

c.- La espontaneidad del proceso viene dada por el signo de la energia libre de
Gibbs AG. Si AG < 0, el proceso es espontaneo. En condiciones estandar
(T=25°C,P=1atm.)
o o o K]
AG = AH —TxAS = —137,7K] —298°K x (—110,6x 1073 ) = —104,7 K]

°K

Como AG°< 0, el proceso es espontaneo en condiciones estandar.

13.- DATOS:

Variacién de entalpia estandar de la reaccion: AH’=-61,1KJ = -61,1x10° J
Variacién de entropia estandar de la reaccion: AS°=-132,1J-°K™
Temperatura estandar: T=25°C=298 °K
Temperatura del apartado b T'=500 °C=773 °K

a.- Para la reaccion: 4Ag () + O2 ) — Ag20 (5

AG’ = AH' —Tx AS

= —21,73KJ

o

. 1073K]
AG° = (—61,1KJ) —298°K x [ —132,1x

La reaccion es espontanea de izquierda a derecha porque AG’ < 0

b.- Variacion de energia libre a 500 °C (773 °K):

Prof. Leopoldo Simoza L Pagina 97




1073K]

°K

AG" = (—61,1K]) —773°K x <—132,1 x ) = 41,01 K]

La reaccion no es espontanea en el sentido escrito pues AG” es mayor que cero.

Sera espontanea en sentido inverso.

c.- Cuando se alcanza el equilibrio, AG" = 0

o

) o o AH
AG'= A" —TxAS =>0= AH T, xAS =>T, = —
— 61,1 x 10%]
T, = — 5 =4625°K =1895°C
~132,19p

14.- Solucioén:

El calor de reaccibn a volumen constante Qy es igual a la variacion de
energia interna de la reaccion AU, vya que, segun el primer principio:
AU= Q+ W; donde W es el trabajo, pero si el volumen no varia (AV = 0), no hay
trabajo: W =-P ¢ AV =0

La entalpia es una funcion de estado definida por: H= U+ P-V
La variacion de entalpia, en una reaccién quimica, seré:
AH=H productos — H reactivos = (U+ P-V) final = (U+ P-V) inicial = AU+ A(P-V)
Para un gas (suponiendo comportamiento ideal): P-V=nR T
Para una reaccion entre gases a temperatura constante, A(P-V)= An RT
La relacion pedida es:
AH = AU + AnRT
Pueden ser iguales si no hay variacion en el nimero de moles de gas, como en

2HI ) — |2 (@ + H 2, en la que hay la misma cantidad de gas en los productos

gue en los reactivos.

15.- Solucioén:
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La espontaneidad de un proceso viene dada por el signo de la entalpia
libre (energia libre de Gibbs) AG. El proceso es espontaneo si
AG= AH- TAS< 0 siendo AH la variacién de entalpia del proceso, AS su variacion

de entropia y T la temperatura.

Sera espontanea:

a.l.- Para un proceso exotérmico AH < 0;

Paraque AG=AH-T AS <0,

SiAS<0,AG=AH-TAS=(-)—T (). Paraque AG <0, |AH| > T |AS]|
Seré espontaneo para temperaturas T < AH / AS (temperaturas bajas).
SiAS>0,AG=AH-TAS=(-)-T (+). AG<O0.

Sera espontaneo a cualquier temperatura

a.2.- Para un proceso exotérmico AH > 0;

Paraque AG=AH-T AS <0,

SiAS<0,AG=AH-TAS = (+) =T (-) > 0 Nunca sera espontaneo.
SiAS>0,AG=AH-TAS=(+)-T (+) Paraque AG <0, AH <TAS
Sera espontaneo para temperaturas T > AH / AS (temperaturas altas).

(b) Sera no espontanea en los casos opuestos a los del apartado anterior.
(c) Se encontrara en equilibrio cuando AG =0 =>AH =T AS.

Paraque AG=AH-TAS=0, T=AH/AS.

Para un proceso exotérmico AH < 0, solo es posible si AS <0

Para un proceso endotérmico AH > 0, sélo es posible si AS >0

Resumiendo:

AH AS | Espontanea | No espontanea | Equilibrio
<0 (exotérmica) | >0 Siempre Nunca Nunca
<0 (exotérmica) | <0 | T <AH/AS T> AH/AS T = AH/AS

> 0 (endotérmica) >0 | T>AH/AS T < AH/AS T = AH/AS
> 0 (endotérmica) | >0 Nunca Siempre Nunca
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