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BLOQUE IV Transformaciones energéticas y espontaneidad de las
reacciones quimicas

Co

ntenidos

Sistemas termodindmicos.

Primer principio de la termodindmica: la energia se conserva
2.1. Procesos a volumen constante.

2.2. Calor de reaccién a presién constante: Entalpia

La variacién de entalpia en una reaccién quimica: Ley de Hess
3.1. Entalpias de formacién

3.2. Entalpia de reacciéon y energia de los enlaces

Cambios espontaneos y no esponténeos.

4.1. Entropia

4.2. Energia libre de Gibbs

Ejercicios y problemas.

Criterios de evaluacidn

1.

4.1. Interpretar el primer principio de la termodindmica como el principio de conservacién de la energia en
sistemas en los que se producen intercambios de calor y trabajo.

4.2. Reconocer la unidad del calor en el Sistema Internacional y su equivalente mecanico.
4.3. Interpretar ecuaciones termoquimicas y distinguir entre reacciones endotérmicas y exotérmicas.
4.4. Conocer las posibles formas de calcular la entalpia de una reaccién quimica.

4.5. Dar respuesta a cuestiones conceptuales sencillas sobre el segundo principio de la termodindamica en
relacién con los procesos espontaneos.

4.6. Predecir, de forma cualitativa y cuantitativa, la espontaneidad de un proceso quimico en determinadas
condiciones a partir de la energia de Gibbs.

4.7. Distinguir los procesos reversibles e irreversibles y su relacién con la entropia y el segundo principio de la
termodinamica.

SISTEMAS TERMODINAMICOS

La termoquimica es la parte de la quimica que trata sobre la transferencia de energia que

aco

mpafa a las reacciones quimicas.

Sabemos que una reaccién quimica es una reordenacién de los 4tomos que componen las

sustancias para formar otra sustancias. En este reordenamiento se tienen que romper

determinados enlaces y se deben formar otros. Esa ruptura y formacién de enlaces requiere y
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libera, respectivamente, energia. Si se libera mas energia de la requerida, decimos que la
reaccion es exotérmica ( se transfiere energia mediante calor' desde el sistema quimico al
exterior) ; por el contrario si se requiere mas energia que la liberada, diremos que se trata de una
reaccion endotérmica ( el sistema quimico gana energia del exterior )

Antes de empezar el estudio de los cambios energéticos, conviene conocer algunos términos
muy utilizados en termoquimica.

Se denomina sistema material a aquella parte que estamos estudiando, que en nuestro caso
serd la sustancia o sustancias que estan reaccionando. Todo lo que rodea a ese sistema material
se le considera el entorno (exterior) , que puede estar en contacto o no con el sistema.

Los sistemas materiales, en funcién de la transferencia de materia y energia, se pueden clasificar
en:

e Sistemas abiertos: se pude intercambiar materia y energia con el entorno.
» Sistemas cerrados: se pude intercambiar energia pero no se puede intercambiar materia.
e Sistemas aislados: no se pude intercambiar materia ni energia.

Para definir un sistema material es necesario conocer el valor de una serie de variables que
determinen el estado del sistema en un instante determinado (variables de estado). En el caso
de los gases seran: la presién, el volumen y la temperatura absoluta.

Existen otras variables termodindmicas que se denominan funciones de estado. El valor de estas
variables depende exclusivamente de los valores en la situacién final y la situaciéon inicial y son
independientes del proceso seguido para pasar desde el punto inicial al punto final. Ejemplos de
funciones de estado son la energia interna, la entalpia, la entropia, etc.

2. PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. LA ENERGIA SE
CONSERVA.

Todo sistema material se caracteriza por tener una energia, a la que denominaremos energia
interna, y que representaremos por el simbolo U. Para el estudio de los cambios quimicos en las
sustancias dicha energia se considera, fundamentalmente, como el fruto de tres aportaciones:
energia cinética asociada a los movimientos de las particulas (energia térmica), la energia
potencial eléctrica asociada a las fuerzas intermoleculares y energia potencial eléctrica asociada a
las uniones entre los &tomos (energia quimica).

El valor de la energia interna, U, de una muestra de sustancia depende del estado fisico (sélido,
liquido, gaseoso) de las condiciones de presion y de temperatura y de la masa de de la muestra.
Aunque no podemos saber el valor absoluto de la energia interna, si sabemos que el valor de esa
energia tiene que tomar el mismo valor si las condiciones son las mismas, independientemente
del proceso seguido para llegar a esas condiciones, y por ello decimos que la energia interna es
funcion de estado.

1 El calor no es ni una sustancia ni tampoco una energia, es un proceso. Es habitual utilizar expresiones tales como
calor ganado o calor cedido. Lo que debemos entender es que lo que se quiere decir es energia ganada o energia
cedida mediante calor.



Una consecuencia de lo que acabamos de ver es cuando un sistema evolucione entres dos
estados diferentes, la variaciéon de energia interna, AU, no dependeré del proceso seguido para
llegar de un estado a otro.

En un sistema no aislado del exterior, en el que se produzca una reaccién exotérmica, la energia
interna disminuird, y por tanto AU<O; por el contrario si lo que se produce es una reaccién
endotérmica, la energia interna debe aumentar, o lo que es lo mismo, AU>O0.

El primer principio de la termodindmica es la consecuencia del principio de conservacién de la
energia, ya que si un sistema aumenta su energia serd a costa de la energia de entorno y

viceversa.

Teniendo en cuenta que las dos formas en que un determinado sistema quimico puede
modificar su energia interna es mediante trabajo y/o calor, podremos escribir la expresién:

AU=Q+W, IV-|

Xt

La expresion (IV-1) es una forma de sintetizar el primer principio de la Termodinamica, aplicado a
un sistema quimico, segun el cual: la variacién de energia interna de un sistema es la suma de las
energia ganada o perdida por el sistema mediante trabajo y calor. Necesitamos un criterio para
los signos del trabajo y del calor. La IUPAC propone el siguiente criterios:

Q>O\ W<0
— 4.Q<0

W>0
FIGURA -1

A.1. Un sistema pasa de un estado A a otro B absorbiendo 4000 J de energia mediante calor al tiempo que las
fuerzas exteriores realizan un trabajo sobre el mismo un de 1000 J. Después regresa de B a A realizando el
sistema un trabajo de 4500 J. ;Cuanto calor se liberara o se absorbera?

Resultado: Liberara 500 J

A.2. Un sistema absorbe 4180 J del medio mediante calor, realizando al mismo tiempo sobre el exterior un
trabajo de 500 J. ;Cuél sera la variacion de energia interna?

Resultado: 3680 J

Es necesario tener en cuenta que, a diferencia de la energia interna, el trabajo y el calor no son
funciones de estado y por tanto, su valor dependera del proceso realizado.

De todos los procesos que pueden realizarse sobre un sistema quimico son particularmente
interesantes los que se producen a volumen constante (se realizan en un recipiente cerrado de
paredes rigidas) y los que tienen lugar a presiéon constante (generalmente ser realizan en un
recipiente abierto a presién atmosférica).

Los motores de combustion interna son un buen ejemplo de sistemas en los que se aprovecha el

trabajo de expansion que se produce a consecuencia de una reacciéon de combustion. La
gasolina junto con el oxigeno del aire reacciona en el interior de un cilindro produciendo




fundamentalmente CO; y H,O. Estos productos ejercen una presion sobre el émbolo del cilindro
haciendo que este se desplace.

El trabajo dependerd de cémo se realice la transformacién del estado inicial al final. Si en la
reaccién no se produce un cambio de volumen porque reactivos y productos ocupan el mismo
volumen, o porque el recipiente esté cerrado, el trabajo sera nulo, ya que para que se produzca
un trabajo mecénico es necesario, ademas de una fuerza, un desplazamiento.

Por tanto, el efecto del trabajo exterior serd disminuir la energia interna del sistema en la
expansiéon y aumentarla en la compresion. Podemos expresar el valor del trabajo exterior
realizado sobre un gas como:

1% AV IV-II

ext —

—P

ext

De acuerdo con esta expresion, siempre que se produzca una expansion (AV>0), el trabajo
exterior resultard negativo, y siempre que se produzca una comprensién (AV<0) el trabajo
exterior serd positivo. Por tanto, podemos concluir:

* El efecto del trabajo exterior sera disminuir la energia interna en la expansion.

* El efecto del trabajo exterior serd aumentar la energia interna en la compresion.

A.3. ;Cuanto vale el trabajo exterior de un gas a presion constante cuando no hay variacién de volumen?
Resultado: 0 J
A.4. El trabajo exterior de expansion o de compresion de un gas a presién constante, se calcula mediante la
expresion: W, , = — P, .- AV y se suele expresar en atm-L, pero: ;a cuantos julios equivale 1 atm-L? ;Cémo
podemos expresar el valor de la constante de los gases R = 0,082 atm L /mol K, utilizando unidades del

sistema internacional, J /mol K ? Dato: 1 atm = 105 N/m?2

Resultado: 102J; R = 8,2 J/mol K

2.1 PROCESOS A VOLUMEN CONSTANTE

En las reacciones a volumen constante el trabajo exterior serad nulo (ver A.3), por lo que al aplicar
el Primer Principio de la Termodinamica (IV-I) se llega facilmente a la conclusiéon de que la
variaciéon de la energia interna sera igual al calor a volumen constante:

AU = Q, \aTl

Para una reaccién exotérmica la energia interna de los productos es inferior a la energia interna
de los reactivos, ya que el sistema transfiere energia mediante calor a su entorno, y por tanto, de
acuerdo con IV-Ill, el calor de una reacciéon a volumen constante resultard negativo. Para una
reaccién endotérmica el calor de reaccién a volumen constante es positivo, ya que la energia
interna aumenta.

Como los cambios energéticos producidos en una reaccién quimica dependen (entre otros
factores) de las cantidades de sustancias que intervengan, para poder comparar calores de
reaccion se suelen dar éstos por mol de sustancia formada o por mol de sustancia reaccionante.
Este valor se designa como calor de reaccién molar. Se mide en J/mol ( o en algin mdltiplo).




2.2 CALOR DE REACCION A PRESION CONSTANTE: ENTALPIA

Todas las reacciones que se realizan en un recipiente abierto son reacciones que se producen a
presién constante. En este caso, y siempre que en la reaccién haya sustancias en estado gaseoso
y la cantidad de moles en reactivos sea diferente a los moles de los productos ( de las sustancias
gaseosas) se produce un trabajo exterior no nulo.

Aplicando el primer principio de la termodinamica (I), las reacciones que se producen a presion
constante cumplen que:

AU=Q,-P,, AV V-1V
Despejando el valor del calor a presién constante:
Q,=AU+P,, AV IV-v

Donde de Qp o calor de reacciéon a presion constante, nos indica la cantidad de energia
intercambiada mediante calor entre el sistema quimico y el entorno a presion constante, de
forma que la temperatura de los productos sea igual a la de las sustancias reaccionantes.

Se define la entalpia como:

H=U+P-V IV-VI

por lo que la expresion IV, pasa a
0,=AH IV-VII

De acuerdo con la expresién anterior, la entalpia es una magnitud tal que su variacién es igual al
calor de reaccion a presién constante.

La entalpia es una funcién de estado, y al igual que ocurre con la energia interna no podemos
conocer el valor de la entalpia de un sistema, pero si podemos medir su variacién, AH, cuando
un sistema quimico pase de un estado a otro mediante el calor de reaccién a presién constante.
Para obtener ese valor experimentalmente determinaremos el calor molar de reaccién a presion
constante mediante el uso de un calorimetro en el que la reaccion habra que realizarla a presion
constante.

Teniendo en cuenta IV-IIl, V-IV y VI-IV se obtiene que:
0,=0,+PAV IV-VIIl

En aquellas reacciones en las cuales no se produzca variaciéon de volumen (AV = 0), la variacién
de entalpia serd igual a la variacion de energia interna. Esta situacién se produce en aquellas
reacciones en disolucion y en general en aquellas reacciones donde no se producen gases. En el
caso de que haya la misma cantidad de moles de sustancias gaseosas en productos y reactivos,
tampoco se producird una variaciéon de volumen.

A partir de la ecuacién de los gases ideales y de la expresién IV-VI se puede obtener:
AH = AU+ AnRT IV-IX

Siendo An la variaciéon de moles en la reaccién (moles de los productos - moles de reactivos).



A.5. Explicad los signos de Q y W,: en la reaccion de combustion del butano:

C,H,((g) + 13/20,(g) = 4CO,(g) + 5H,0(l) ¢Cual es la diferencia entre la entalpia de la reaccion y la
variacion de energia interna, suponiendo que ambas estan medidas en condiciones estandar? (R = 8,31 J/
mol - Ky condiciones estandar: t = 25°Cy p = 1 atm.

Resultado: Q < 0 (reaccion exotérmica); Wex: > 0 (compresion) AH>- AU® =-8667 J/mol de butano

3. LA VARIACION DE ENTALPIA EN UNA REACCION QUIMICA. LEY
DE HESS

Como se ha indicado anteriormente, el valor de la entalpia absoluta de un sistema quimico es
imposible de calcular. Pero esto no es un inconveniente puesto que lo que realmente nos
interesa es la variacién de la entalpia.

La variacién de entalpia de una reaccién se puede expresar como la entalpia de los productos
menos la entalpia de los reactivos, es decir:

AH = Z Hproductos - Z Hreactivos IV-X

que se denomina entalpia de reaccion.

Reaccion Reaccion
'y endotémica A exotémmica
H productos H reactivos

. roductos
reactivos / I I d
Progreso de la reaccion —» Progreso de la reaccion —»
FIGURA -2

El conjunto de la ecuacién quimica junto con al valor de la entalpia correspondiente se llama
ecuacion termoquimica y los diagramas en los que se representan las entalpias de los reactivos y
de los productos correspondientes a los estados inicial y final se llaman diagramas entalpicos
(figura-2).

En la ecuacién termoquimica es importante escribir los estados fisicos de cada una de las
sustancias que intervienen en la reaccién, puesto que la entalpia de las sustancias cambia segin
el estado de agregacion en que se presentan.

Cuando una reaccidon es endotérmica la entalpia de los reactivos es inferior a la de los productos,

mientras que en una reaccién exotérmica la entalpia de los reactivos es mayor que la de los
productos.
A continuacion (figura-3) se representan dos ecuaciones termoquimicas y sus diagramas
entalpicos:




CH,(g) + 05(g) = COx(g) +2H,0(1) AH"=—2890 kJ/mol
CaCO;(s) = CaO(s) + CO,(g) AH® = 1788 kJ/mol

H A REACCION EXOTERMICA H A REACCION ENDOTERMICA
CHa(g) + Oa(2)
CaO(s) + COx(g)
AH"= -890.3 kJ/mol '
AH®= 178.8 kJ/mol
CaCOs(s)
COz(g) + 2 HO(1)
> g
Progreso de la reaccién Progreso de la reaccion
FIGURA-3

Dado que la entalpia depende entre otros factores de la cantidad de sustancia, sus variaciones en
una reaccién quimica deberan estar referidas a una determinada cantidad de sustancia de algun
producto o reactivo, por ello se habla de entalpia molar y su unidad en el Sistema Internacional
es el J/mol.

Cuando hablamos en términos de entalpia, se define una reaccién exotérmica como aquella que
presenta una variaciéon de entalpia negativa, mientras que en una endotérmica, AH, debe ser
positiva.

El valor de AH de una reaccién depende de las condiciones en que se encuentren las sustancias
iniciales y finales, por ello se ha tomado el acuerdo internacional de referirse siempre a unas
condiciones estandar:

El cambio de entalpia estandar de una reaccion se define como la diferencia entre la
entalpia de los productos puros a 1 atm de presion y a una cierta temperatura (que suele
ser 25°C) y la entalpia de los reactivos puros a la misma presion y temperatura. Se le
representa por AHO.

Cuando decimos que la entalpia es funcién de estado debemos admitir que su valor solo
depende de en qué situacién se encuentre el sistema y no de cémo haya llegado a esta
situacion. Por ello, la variacion de la entalpia solo dependerd de la entalpia final y de la entalpia
inicial. Esta propiedad de la entalpia permite hacer célculos de entalpias en el caso de reacciones
en las que la determinaciéon experimental directa del

calor de reaccién es dificil o imposible. H,00)

Un ejemplo de proceso que se puede realizar

directamente o en dos etapas es la reaccién de o &
formacién de agua vapor a partir de los elementos

constituyentes (figura-4) . Esta reacciéon se puede realizar  H,(8)+%0,() - —> H,0(g)
directamente (1) o bien en dos etapas, en la primera (2) 1

se forma agua liquida y posteriormente (3) el agua FIGURA -4

liquida se transforma en agua vapor, tal y como se



muestra en la figura.

Las ecuaciones termoquimicas son:
(1) Hy(g)+1/2 O)(g) » H,0(g) AHY=-242 kJ/mol
(2) Hy(g) +1/2 0)(g) - H,0() AHY) = —286 kJ/mol
(3) H,0() - H,0(g) AH)=44kJ/mol

Se observa que la suma de las ecuaciones (2) y (3) da como resultado la ecuacién quimica (1).
Simultdneamente se comprueba experimentalmente

A

que la suma de las entalpias de las reacciones (2) y

(3) da como resultado la entalpia de la reaccion (1).
" . ) H,(g) + % O,(g)
En el gréfico (figura-5) se representa el diagrama _——— = =

entdlpico correspondiente a las tres reacciones .
AH 1:-242 ki/mol

implicadas en el ciclo termoquimico estudiado.

Este comportamiento, que puede ser generalizado a -
. .. ;. . AH =44 kJ/mol
cualquier reaccién quimica, es una consecuencia de 3

conservacién de la energia aplicado a las reacciones

quimicas y se conoce como ley de Hess. Segun esta »
Progreso de la reaccion

ley, si una reaccién gquimica se puede expresar como

la combinacidon lineal de un conjunto de reacciones

quimicas de entalpia conocida, la entalpia de la FIGURA-5

reaccion se puede calcular mediante esa misma combinacidn lineal de las entalpias de las

reacciones en iquales condiciones de presidn y temperatura.

A.6. La entalpia de formaciéon del monéxido de carbono correspondiente a la ecuacion quimica (1) es imposible
determinar directamente pero es posible determinar las entalpias de combustion de CO y de C para obtener
CO,, tal y como se muestra en las ecuaciones termoquimicas (2) y (3). Aplicad la ley de Hess y determinar la
entalpia de la reaccién (1) de formacién del monéxido de carbono en condiciones estandar.

(1) C(s)+1/20,(g) = CO(g) ~ AH{ =?
(2) CO(g)+1/204(g) - COx(g) AH)=-283 kJ/mol
(3) C(s)+ 0y(g) — COy(g) AHY = —393,5 kJ/mol
Resultado: -110,5 kJ/mol

3.1 ;COMO DETERMINAR LAS ENTALPIAS DE REACCION A PARTIR DE LAS
ENTALPIAS DE FORMACION?

Se define la entalpia estandar de formacion de una sustancia como la variacién de la entalpia
de la reaccién en la que se forma un mol de sustancia a partir de sus elementos constituyentes en
estado estandar.

Se considera estado estandar, el correspondiente a una presion de 1 atmoésfera y una
temperatura de 25°C y en el que las sustancias se presentan:

e Para una sustancia pura en fase liquida o sélida, como el liquido o sélido puro.

e Para una sustancia pura en estado gas, como el gas a una presién de 1 atm.



e Para una sustancia en disolucién, la concentracion de los componentes ha de ser 1 M

Segun esta definicion, la entalpia de formacidn de los elementos en estado estandar es cero.

Asi, cuando nos indican que -285,8 kJ/mol es la entalpia estdndar de de formacién del agua
liquida se nos informa de la siguiente ecuacion termoquimica:

H,(g) + 1/20,(g) = H,O(l) AHJ? = —285,8 kJ/mol

Donde hay que destacar que el coeficiente estequiométrico de la sustancia formada sera siempre
uno, y los reactivos seran siempre los elementos que constituyen el compuesto en la forma mas
estable a la presién de una atmésfera y temperatura de 25°C.

En la figura 6 se representan los
diagramas entélpicos correspondientes  u 4 HA

a las reacciones de formacién de i

H,O(l) y de NO(g). Observar como en Ny + Oy | oo

H,(g) + % 0,(g)

los dos casos las entalpias de los
elementos es cero, por lo que 255 8 mol

podemos asignar un valor de entalpia H,00)

absoluto a los compuestos. En el caso

\/
\/

de la formacién del agua el proceso es Erogpens de i sascci PragPee da . sesccife
exotérmico, indicando que el

compuesto es mas estable que los

elementos que lo constituyen, mientras que en el caso del mondxido de nitrégeno, el proceso es
endotérmico indicando que el compuesto es menos estable que los elementos que lo
constituyen en estado estandar.

A.7. A partir de las entalpias de formacién del metano, del diéxido de carbono y del agua liquida, mediante la
ley de Hess, determinad la entalpia estandar de combustién del metano. Deducid una expresién general que
permite calcular la entalpia de una reaccién a partir de las entalpia de formacién de la sustancias que

intervienen en la reaccion

(1) CHy(8)+ 0,(8) = CO)g) + H,0(I) ~ AH)=?

() Cyrafito + 2Hy(8) = CH,(g) AHp, = =748 kJImol
(3) Cyrafito + 02(8) = CO(Q) AHP; = —393,5 kJ/mol
(4) H,(g)+ 1/20,(g) = H,O(l) AHJ, = —285.8 kJ/mol

Resultado: —890,3 kJ/mol

Del ejercicio anterior se desprende la suma de las entalpias de formacién de los productos,
multiplicadas por sus respectivos coeficientes estequiométricos menos las entalpias de formacién
de los reactivos, también multiplicadas por los coeficientes estequiométricos es la entalpia de la
reaccion:

AH? = Z vl.AHj?(productos) - Z vl.AHfQ(reactivos) IV-XI

Por tanto, si se dispone de las entalpias de formacién de las especies en condiciones estandar,
podemos calcular las entalpias de reaccién en condiciones estandar.

Las entalpias de formaciéon estédndar estan tabuladas y son de facil acceso.

FIGURA-6
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3.2 ENTALPIA DE REACCION Y ENERGIA DE LOS ENLACES

A nivel atémico, una reaccién quimica se interpreta como un proceso en el que se rompen los
enlaces de los reactivos y se forman nuevos enlaces para dar las nuevas sustancias o productos.
Podemos calcular los calores implicados en la reaccién imaginando que la reaccién se da en dos
etapas: en una primera etapa se rompen todos los enlaces de los reactivos y en una segunda
etapa se forman los enlaces en los productos.

La variacion de la entalpia de la reaccién se puede calcular restando la energia de los enlaces
rotos la energia de los enlaces formados:

AH? = ' H?

enlaces

(rotos) = )" HY,,....(formados) IV-XI

Se define la energia de enlace o entalpia de enlace, como la energia necesaria para romper un
mol de enlaces de una sustancia covalente en fase gaseosa para formar productos en fase
gaseosa a temperatura y presion constante (solo aplicable, por tanto, a sustancias covalentes).

Si sabemos la entalpia estdndar de la reaccion:
H,(g) = 2H(g) AH? =436 kJ/mol
Podemos concluir que la energia de enlace entre dos dtomos de hidrégeno es 436 kJ/mol

Mucho mas complicado es determinar la energia de enlace cuando las moléculas no son
diatébmicas o incluso cuando los enlaces se producen entre &tomos diferentes. Mediante las
energias de enlaces tabuladas y utilizando IV-XII, se puede calcular la entalpia de las reacciones,
pero teniendo en cuenta que los valores obtenidos son valores aproximados, dado que se
obtienen tomando valores promedio.

A.8. Utilizando las energias de enlace calculad la entalpia de formacién del vapor de agua:
H,(g)+ 1/20,(g) — H,0(g). Datos: H(H-H) = 436 kJ/mol; H(O=0) = 496 kJ/mol ; HY(O-H) = 463 kJ/mol
Resultado: -242 kJ/mol

4. CAMBIOS ESPONTANEOS Y NO ESPONTANEOS.

4.1 Entropia

El primer principio de la termodindmica no nos proporciona informacién respecto de si un
determinado proceso tendra lugar o no. Los sistemas tienen una tendencia natural a cambiar de
sentido bajo un conjunto dado de condiciones. Asi, una esfera en un plano inclinado tiende a
moverse hacia abajo, o un objeto de hierro expuesto al aire tiende a oxidarse. Decimos que esos
procesos son espontdneos, porque tienen lugar de forma natural, sin influencia exterior. Los
procesos contrarios son no espontaneos. Un proceso no espontdneo no quiere decir que no se
pueda producir, sino que para que se produzca debe haber una intervencién exterior con un
aporte continuo de energia.

¢Qué es lo que determina que un proceso sea espontaneo?

En principio podriamos pensar que, al igual que ocurre en los sistemas mecanicos, sea la energia
el factor determinante. Si eso fuese asi, llegariamos a la conclusién de que todas las reacciones




exotérmicas seria espontédneas y las endotérmicas no esponténeas. Sabemos que hay reacciones
endotérmicas que son espontdneas y por tanto debe haber otro criterio que determine la
espontaneidad de las reacciones quimicas.

Surge de esta manera el segundo principio de la termodinamica, en el cual se utiliza una nueva
magnitud denominada entropia (S) y que esta relacionada con el grado de desorden, de forma
que a mayor entropia mayor desorden: un sistema evolucionara de forma espontanea siempre
que la entropia del universo (sistema mas entorno) aumente con la transformacion.

El grado de desorden espacial esta relacionado con el nimero de maneras diferentes en las que
las particulas se pueden distribuir en el sistema. La entropia de las sustancias se incrementa con
la temperatura de manera que al aumentar la temperatura aumenta la entropia.

La entropia de las sustancias varia al cambiar de estado. Cuando un sélido se transforma en
liquido aumenta su entropia; la misma situaciéon nos encontramos cuando pasa de liquido a
gaseoso. El estado gaseoso es el mas desordenado de los tres.

Hay otros factores que también influyen en el valor de la entropia: fortaleza de los enlaces, masa
de la sustancia y su complejidad quimica.

A.9. Indicad razonadamente como variara la entropia en los siguientes procesos:
a) Solidificacién del agua.
b) Descomposicién del amoniaco: 2N Hx(g) — N,(g) + 3H,(g)
c) Separacion de los componentes de una mezcla.
d) Combustién del metano para dar vapor de agua: CH,(g) + 20,(g) = CO,(g) + 2H,0(g).
e) He(g)(T =100K,P = latm) - He(g)(T =298K,P = 0,latm)
Resultado: a) disminuye la entropia (AS<0) ; b) aumento de la entropia (AS>0); c) AS<O0; d) AS>0; e)AS>0

Al igual que ocurre con la entalpia, se definen las entropias molares estandar con la diferencia
que en este caso son todos valores positivos. El valor de la entropia viene indicado por el tercer
principio de la Termodindmica: la entropia de un cristal perfecto para una sustancia a la
temperatura de 0 K es cero. Por lo tanto, el valor de la entropia de las sustancias en us estado
mas estable tienen un valor positivo.

Una vez conocidas las entropias de las sustancias que intervienen en un sistema quimico y puesto
que la entropia es funcién de estado, podemos aplicar una relacién semejante a la obtenida en la
ley de Hess para las entalpias.

ASY = Z v.S%productos) — Z v.S%reactivos) V=Xl

A.10. Determinad la variacion de entropia correspondiente a la reaccion entre el acetiluro de calcio sélido y el
agua liquida para formar hidréxido de calcio sélido y acetileno gas:

CaCy(s) +2H,0(l) — Ca(OH ),(s) + C,H,(g)
Datos: entropias molares estandar, en J/mol K: CaC;: 64,1; H>O(l) : 69,9; Ca(OH),(s):83,4; C2Hx(g):200,9
Resultado: 80,4 J/mol K




4.2 Energia libre de Gibbs

Para determinar la espontaneidad de un determinado proceso, debemos determinar la variacion
del grado de desorden que se genera en el universo. Para ello utilizaremos una nueva magnitud
que es la energia libre de Gibbs, G, cuyo valor esta relacionado con la variacién de la entropia
del universo:

AG = AH—-TAS IV-XIV

En esta expresion se recoge los dos aspectos que hay que tener en cuenta para determinar la
espontaneidad de un proceso:

® aspecto energético

® aspecto entropico.
De forma que:

® Si AG<QO, el proceso es esponténeo.

® Si AG= 0, el proceso se encuentra en equilibrio.

® Si AG>0, el proceso no es espontaneo.
Se pueden dar cuatro situaciones diferentes para el caso de la espontaneidad de las reacciones
quimicas:

® Reacciones exotérmicas, AH < 0, con aumento del desorden, AS > 0. Puesto que los dos

términos son negativos la energia libre siempre serd negativa. Estas reacciones son siempre
espontaneas.

® Reacciones exotérmicas, AH < (0, con diminucidon
del desorden, AS < 0. Siempre que el valor

absoluto del término entdlpico sea mayor que el
entrépico, la reaccién serd espontanea.
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5. ACTIVIDADES Y PROBLEMAS

1. Asigna razonadamente los valores de variacién de entalpia -286 y -242 kJ/mol a las reacciones
siguientes:
Hy(8) + 1/20,(g) = H,0(1)
H,y(g) + 1/20,(g) — H,0(g)
Calcula con esos datos el calor necesario para pasar de liquido a gas un gramo de agua.

2. La descomposicién térmica del clorato de potasio sélido origina cloruro de potasio sélido y oxigeno
gaseoso. Calcula la energia calorifica desprendida cuando se obtienen en el laboratorio cincuenta litros
de oxigeno, medidos a 25°Cy 1 atm de presion.

Datos: AHJ? KCl(s) = — 436 kJ/mol, AHJZ’ KClO5(s) = —=91.,2 kJ/mol; R = 0,082 atm-L /K mol

3. El octano es un hidrocarburo liquido que forma parte de las gasolinas. Calcula: a) su entalpia estandar
de combustion, sabiendo que AHPCyH (1) = — 264 kJ/mol; b) el calor que se desprende al
quemarse 40 L de octano (d= 0,8 g/mL).

Datos: AH}? CO,(g) =—393,3 kJ/moly AHf‘? H,O(l) = —285,8 kJ/mol

4. A 25°C la entalpia estandar de combustion del etanol es AH? C,HcO(l) = — 1370 kJ/mol. Determina
su entalpia estandar de formacion.

Datos: AHY CO,(g) = —393,3 kJ/imoly AHY H,0(1) = — 2858 kJ/mol

5. Las entalpias de formacion estandar del CO(g) y del H,O(g) son -110,5 y -242,4 kJ/mol
respectivamente. Calcula el calor absorbido o cedido, especificalo, cuando reacciona una tonelada de
carbono con vapor de agua para formar hidrégeno molecular (gaseoso) y mondxido de carbono
(gaseoso).

6. Para una determinada reaccion, se sabe que AH? < 0y que AS? < 0. Si ambas magnitudes se pueden
considerar constantes con la temperatura, razona cémo serd la espontaneidad de esa reaccién en
funcion de la temperatura.

7. La reaccién de descomposicion del éxido de cobre(ll) sélido origina cobre metal y oxigeno molecular
(gaseoso). La entalpia estandar del proceso es de 155,2 kJ por mol de éxido, a 25°C. Calcula el calor
absorbido o cedido, especificalo, cuando se forman 50 g de dxido de cobre(ll) a partir de sus
elementos en estado estdndar, a 25°C.

8. Calcula la variacion entélpica de la fermentacién de la glucosa segun:

CeH,04(s) — 2C,HsOH(l) + 2CO04(g)
si las entalpias de combustion de la glucosa y el etanol son -2813 y -1367 kJ/mol respectivamente.

9. Calcula la entalpia estandar de de formacion del 4cido propanoico liquido si se sabe que en esas

mismas condiciones, la combustion de 1 mol de acido desprende 900 kJ.
Datos: AH? H,O(l) = —285,8 kJ/moly AHY COy(g) = —393,3 kJ/mol

Soluciones:
1. Seré necesario, absorbe, 2,44 kJ 6. A medida que desciende la temperatura la
2. Se desprenden 470,3 kJ probabilidad de que la reaccién sea
3. a) AH? = —5455 kJ/mol; b) Se desprenden espontanea aumenta.
1,53-10¢ kJ 7. Se desprenden 97,6 kJ (exotérmico)
4. AHP (etanol) = =274 kJ/mol 8. AH=-79 kJ/mol
Se absorben 1,1-107 kJ 9. AH]? C,HsCOOH = - 1137 kJ/mol
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