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Termodindmica quimica

1. Introduccion

Una porcion de materia, sdlida, liquida o gaseosa, es un sistema de particulas
compuesto por un nimero muy grande de dtomos o moléculas en interaccion.
Muchos procesos que implican intercambio de energia entre una porcién de ma-
teria y su entorno se pueden analizar sin conocer explicitamente la estructura
atémica o molecular de la materia. El estudio de tales procesos constituye una
rama de la Fisica llamada Termodindmica, que fue desarrollada en los siglos XVIII
y XIX como una elegante teoria basada en tres principios experimentales.

La Termodindmica es muy importante en las aplicaciones de ingenieria y también
en el estudio de las reacciones quimicas, que es nuestro objetivo en este curso.

Una porcién del universo que se aisla (de forma imaginaria o real) del resto (de-
nominado entorno) y que puede intercambiar con él materia y/o energia recibe el
nombre de sistema termodindmico.

Una definicién habitual de Termodinamica es la siguiente: parte de la Fisica que
estudia el intercambio de energia entre los sistemas y su entorno cuando esos
cambios involucran una transferencia de energia en forma de calor.

La termodindmica aplicada al estudio de las reacciones quimicas recibe el nombre
de Termoquimica.
Los sistemas termodinamicos se clasifican en:

e Abiertos: pueden intercambiar con el entorno tanto materia como energia. Por
ejemplo, la combustién de madera al aire libre.

e Cerrados: pueden intercambiar energia con el entorno, pero no materia. Por
ejemplo, un recipiente cerrado de vidrio en el que se lleva a cabo una reaccion
guimica que desprende calor. El recipiente permite el intercambio de calor, pe-
ro no el de materia.

e Aislados: no es posible el intercambio ni de materia ni de energia. Por ejemplo,
una reaccién quimica en un recipiente cerrado y aislado energéticamente.

La evolucion de un sistema termodinamico de un estado a otro se conoce como
proceso termodindmico. Procesos termodindmicos importantes son:

e [sobaros: aquellos en los que la presiéon del sistema permanece constante.
e [socoros: aquellos en los que el volumen del sistema permanece constante.

e Adiabadticos: cuando el sistema no intercambia calor con su entorno.

Variables termodinamicas

Las variables termodindmicas son magnitudes que describen el estado del siste-
ma desde un punto de vista macroscépico®. La presion, el volumen, la energia in-
ternay la temperatura son algunos ejemplos.

Una propiedad importante de las variables termodindmicas de un sistema es que
tienen valores definidos para cada estado del mismo. Esto significa que si un sis-
tema evoluciona de un estado a a otro b, el cambio que sufre una variable termo-
dinamica es igual a la diferencia de valores de la misma entre los estados final e

1 . . .
Que involucra un nimero muy elevado de particulas.
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inicial, pero no del proceso seguido en el cambio. Por ello también se las conoce
como funciones de estado.

Para probar esta propiedad consideremos un gas que evoluciona desde un estado
a en el que ocupa un volumen V, =10 L a otro b donde el volumen es V, =15 L.
Podemos comprobar que, sea cual sea la evolucion seguida por el gas para llegar
de g hasta b, la variacion del volumen del mismo es,

AV=V, -V, =15-10=5L

a

Las variables termodinamicas se clasifican en dos tipos, atendiendo a su depen-
dencia o no de la cantidad total de materia presente en el sistema:

e Extensivas: si su valor depende de la cantidad de sistema que se considera, por
ejemplo: masa, volumen, nimero de moles, ...

e Intensivas: si su valor no depende de la cantidad de sistema considerado, por
ejemplo: temperatura, densidad, presidn, concentracion de una disolucién, ...

Para describir el estado macroscépico de un sistema no es necesario conocer to-
das las variables termodindmicas, dado que éstas se hallan relacionadas entre si
por ecuaciones matematicas. Por ejemplo, en los gases ideales se cumple,

pV =nRT

por lo que, conociendo tres de esas variables, podemos hallar la cuarta.

2. Calor y trabajo
2.1. Calor. Equivalente mecdnico del calor

Hasta el siglo XVIII se consideraba al calor como un fluido llamado caldrico que se
introducia por los poros de la materia. Se creia que esta sustancia pasaba de los
cuerpos de mayor temperatura a los de menor. Aunque nadie logré aislar dicho
fluido, se definié su unidad, la caloria, como la cantidad de calor que hay que co-
municar a un gramo de agua para aumentar su temperatura en un grado centi-
grado.

A mediados del siglo XIX, el cientifico inglés James Prescott Joule (1818-1889) de-
mostré que la temperatura de un cuerpo también puede elevarse realizando un
trabajo sobre él (basta frotarse las manos con rapidez para comprobarlo). Para
ello realizd un experimento que fue considerado una proeza de precisidn, consi-
derando los medios de la época, en el que determiné que el trabajo necesario
para obtener una caloria es 4,18 J, que recibe el nombre de equivalente mecdnico
del calor. Este experimento demostrd que el calor es un proceso asociado a la
energia y no a la materia, como sostenia la teoria del caldrico. En la figura tienes
el esquema del dispositivo empleado por Joule en su experimento.

Como el trabajo es una forma de transferencia de energia y el experimento de
Joule prueba que un trabajo puede elevar la temperatura de un cuerpo, se deduce
gue el calor es otra forma de transferir energia.

La temperatura es la manifestacién macroscdpica de los movimientos aleatorios
de traslacion y vibracién de los atomos y moléculas del sistema. Se trata pues de
una energia cinética desordenada que se conoce como energia térmica.

Cuando dos objetos se encuentran a temperaturas diferentes y en contacto fisico,
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la experiencia prueba que el mas caliente se enfria y el mas frio se calienta hasta
gue ambos alcanzan la misma temperatura. Por lo tanto, el objeto frio gana ener-
gia térmica y el caliente la pierde. Ademas, de acuerdo con el principio de conser-
vacion de la energia, la energia que gana el frio al calentarse es la que pierde el
caliente al enfriarse. La energia no se ha transferido en forma de trabajo porque,
en el sentido macroscopico, no hay fuerza ni desplazamiento. A esta forma de
transferencia de energia se la denomina calor y se puede definir asi:

El calor es la energia transferida entre dos sistemas como consecuencia de la dife-
rencia de temperatura que existe entre ellos.

Es importante tener en cuenta que el trabajo y el calor son medios de transferen-
cia de energia. Los sistemas no poseen trabajo o calor, sino energia (cinética, po-
tencial, térmica...). Un cuerpo con energia puede realizar trabajo a costa de perder
parte o toda su energia; si ésta es térmica, puede transferir una parte de la misma
a otro cuerpo mas frio en forma de calor.

2.2. Trabajo

Recuerda que el trabajo es una transferencia de energia que se da cuando actua
una fuerza sobre un cuerpo que se desplaza. En este punto nos vamos a referir
solamente al trabajo de expansién y de compresidn de los gases.

En muchas reacciones quimicas algunos de los productos son gases que se expan-
den contra la presidn atmosférica, que es constante. Por lo tanto el trabajo en
una expansion (o compresion) isobara de un gas es un proceso muy importante
en Quimica. Por esta razén y porque es el mas sencillo de analizar serd el Unico
gue estudiaremos.

Antes de continuar es conveniente que recordemos el concepto de presion por-
gue aparece siempre en el trabajo en el que interviene un gas.
Sea una fuerza de intensidad F aplicada sobre una superficie de drea S, como se ve
la figura. Sabemos que la fuerza ejercida por unidad de 4rea es la presion.
Si la fuerza se reparte de forma uniforme por la superficie, la fuerza que actua
sobre una unidad de area; es decir, la presidn es,

p=F/S
Como en el Sl la fuerza se mide en Ny el drea en m?, la unidad de presién es el
N/m que recibe el nombre de Pascal (Pa); esto es, 1Pa =1N/1m2 .

Un pascal es, por lo tanto, la presién que ejerce una fuerza de 1 N cuando se apli-
ca a una superficie de 1 m” de 4rea. Una unidad de presién muy usada en Quimica
es la atmdésfera (atm) que es la presidon que ejerce la atmésfera (debido a su peso)
en la superficie terrestre a nivel del mar. Su relacién con el pascal es,

1 atm=101300 Pa

Si tenemos un gas en un recipiente, sus particulas (d&tomos o moléculas), que es-
tan en continuo movimiento, chocan con las paredes del recipiente, ejerciendo
fuerzas sobre ellas. Por lo tanto, los gases ejercen una presién sobre el recipiente
gue los contiene.

Sea un gas ideal encerrado en un recipiente con un émbolo mévil sin rozamiento

F

B
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sobre el que se ejerce una fuerza externa constante de intensidad F,

. que equili-

bra a la fuerza F que ejerce el gas, como se ve en la figura. Entonces, si el area del
émbolo es S, la presidn p ejercida sobre el gas es,

p:Fext /S
que es constante por serlo F,,. Puesto que F=F,,,la presion que ejerce el gas
sobre el émbolo (es decir, la presion del gas) también es p.

Si enfriamos el gas, de acuerdo con la ecuacidn pV =nRT disminuird su volumen

sin variar la presion del mismo porque p=cte, al serlo F,,,.

Enfriemos el sistema hasta que el émbolo se desplace una distancia d compri-

miendo al gas (ver figura). Como F. , tiene la orientacién del movimiento del ém-

ext
bolo, el trabajo que realiza sobre el sistema (el gas) es,

W=F,,d
= W=pSd
P=Fext|S = Forr =PS
pero Sd es la diferencia entre los volimenes inicial (V;) y final (V}) del gas, asi que,
V, -V, =Sd

Como, por definicion, la variacién de una magnitud se define como la diferencia
entre sus valores final e inicial, la variacion del volumen del gas (AV) es,

AV=V, -V, =—(V,-V;)=—dS = —AV=dS

asi que el trabajo realizado sobre el sistema es,
W=pSd
= |W=—-pAV]| (1
Ay ZSC,} (1

Observa que en nuestro caso particular W >0 porque AV =V, -V, <0 al tratarse
de una compresién. Esto significa que el entorno esta transfiriendo energia en
forma de trabajo al sistema.

Si calentamos el gas, la ecuacidon pV =nRT nos dice que, al ser p=cte, el gas se
expande. Entonces Ve >V; asi que, AV =V, -V, >0.

Designando por W, el trabajo realizado por el sistema (gas), tenemos (cuando el

SIS
émbolo se desplaza la distancia d y el gas recupera su volumen inicial) que,

VVsis =Fd
ya que la fuerza que ejerce el gas sobre el émbolo es F. Como F =F,,, pero tienen

sentidos opuestos,

Wy, =—Fod=—W = )y
lo que significa que ahora es el gas el que transfiere esa cantidad de energia al
entorno en forma de trabajo a costa de su propia energia interna.
Nota que en este caso particular W >0, pues es una expansiony AV =V; -V, >0.
Observa que,
e Expansion, Vi>V, = AV>0 = W, >0.

SIS

e Compresion, Vi<V, = AV<0 = W>O0.
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Recuerda que las ecuaciones (1) y (2) solo son validas cuando la expansion o com-
presidn se realiza a presion constante, como puede ser la presidon atmosférica.

Vamos probar con un ejemplo particular que el trabajo no es una funcion de esta-
do, sino que su valor depende del proceso seguido. Consideremos un sistema for-
mado por un gas ideal que se encuentra en un estado p;, V;, T; y que evoluciona
a otro estado p,, V,, T,. Los diagramas p/V del sistema de la figura muestran dos
trayectorias sencillas por las cuales el gas puede cambiar su estado:

a) El gas se calienta, manteniendo contante la presidn, hasta que su volumen au-
mente de V; a V,. A continuacién se enfria, manteniendo constante el volu-
men, hasta que la presion disminuya de p; a p,. En el paso (1) la presion es
constante, por lo que podemos aplicar la ecuacion W, =pAV. En el paso (2),
al no cambiar el volumen, no hay desplazamiento por lo que el trabajo realiza-
do es cero. Entonces,

W (@) =W, +W, =p, AV +0=p, (Vz _Vl)

b) El gas se enfria, manteniendo constante el volumen, hasta que la presién dis-
minuya de p; a p,. Seguidamente se calienta, manteniendo constante la pre-
sién, hasta que el volumen aumente de V; a V,. En el paso (1) no hay trabajo
porque no cambia el volumen y en el paso (2) la presion es constante. Asi que,

W, () =W, +W, =0+ p,AV =p, (V, -V;)
Como AV es el mismo en las dos trayectoriasy p, >p,, se cumple que,
Vvsis (a) >Vvsis (b)
gue prueba que el trabajo depende del camino seguido; es decir, que el traba-
jo no es una funcién de estado.

(1)

(2)

Observa que en ambos casos el trabajo realizado coincide numéricamente con el
area encerrada bajo la representacidon grafica p/V. Puede probarse que esto se
cumple sea cual la gréfica; es decir, para todas las trayectorias posibles.

En adelante, mientras no se indique lo contrario, supondremos que el Unico tra-
bajo involucrado en las reacciones quimicas es de compresiéon/expansion.

3. Primer principio de la Termodinamica

Consideremos un sistema S que posee una energia U, que denominaremos ener-
gia interna y que incluye todas las formas de energia de las particulas que lo for-
man. El sistema puede intercambiar energia con su entorno y sélo puede hacerlo
de dos formas: realizando un trabajo (W) o transfiriendo calor (Q). Como refleja la
figura, seguiremos el convenio de considerar como positivos al trabajo realizado
sobre el sistema y al calor absorbido por el sistema (porque ambos aumentan la
energia interna del mismo).

Recuerda que el principio de conservacion de la energia afirma que la energia no
se puede crear ni destruir, solo se puede transferir de un sistema a otro. Entonces,
de acuerdo con este principio ha de cumplirse que,
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donde AU es la variacion de la energia interna y W recibe el nombre de trabajo
termodindmico. La ecuacion la podemos expresar con palabras como,

La transferencia de energia en forma de trabajo y calor entre un sistema y su en-
torno es igual a la variacidon de la energia interna del sistema.

que no es mas que el principio de conservacién de la energia formulado desde el
punto de vista de la Termodindmica y recibe el nombre de primer principio de la
Termodindmica.

Observemos que, de acuerdo con este principio, nada impide que un sistema
absorba una cantidad de calor Q vy la transforme integramente en trabajo. Para
ello es suficiente que la energia interna del sistema no varie. Esto es

W=-Q si AU=0

Como el sistema absorbe calor Q >0y W <0, es el sistema el que realiza trabajo a
costa del calor absorbido.

Del primer principio se deduce facilmente que el calor no es una funcién de esta-
do. En efecto, supongamos un sistema que evoluciona de un estado a a otro b por
el camino (1) y que su energia interna (que es una funcion de estado) permanece
constante; entonces,

AU=Ql+W1} P
AU=U, -U, =0

a

Si ahora obligamos al sistema a pasar de a hasta b por una trayectoria distinta (2),

tenemos que AU=U, —U, =0 porque U es una funcién de estado y, por lo tanto,
su variacién solo depende de los estados inicial y final, que son los mismos en

ambos procesos. Asi pues,

pero W, #W, porque W depende de la trayectoria (no es funcién de estado), por
lo tanto se deduce que Q, #Q,; es decir, Q depende del camino (no es una fun-

cion de estado).

El primer principio permite, por ejemplo, que un barco absorba calor del océano y
lo transforme en trabajo util que le permita navegar sin gastar combustible, lo que
recibe el nombre de mavil perpetuo de segunda especie. Veremos mas adelante
gue esto no es posible porque lo prohibe el segundo principio.

4. Calor de reaccion.

El calor de reaccion es la cantidad de calor absorbido o desprendido en una reac-
cién quimica.

Segun sea la direccion del flujo del calor, las reacciones quimicas se clasifican en:

e Exotérmicas, si se produce un desprendimiento de calor.

e Endotérmicas, si se produce un absorciéon de calor.

Calor de reaccion a presion constante (Qp)

Si una reaccidn quimica transcurre a presion constante, no hay variacion de la pre-
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sién, por lo que el trabajo de compresidon/expansion realizado sobre el sistema,
segln la ecuacién (1), es,
W=-pAV
y la expresion del primer principio queda como,
AU=Q,+W
W=—pAV

= AU=Q,-pAV = |Q,=AU+pAV (3)

El calor intercambiado por un sistema en una reaccion quimica a presion constan-
te (es decir, en una transformacion isobara) es igual a la variacion de la energia
interna mds el producto de la presion por la variacion del volumen del sistema.

Calor de reaccion a volumen constante (Q,)
Cuando una reaccién quimica transcurre a volumen constante no hay variacién

del volumen, por lo que el trabajo de expansion/compresion es nulo. Asi la ecua-
cion del primer principio queda como,

R

El calor intercambiado por un sistema en una reaccion quimica a volumen cons-
tante (es decir, en una transformacion isocora) es igual a la variacién de la energia
interna del sistema.

5. Entalpia
5.1. Concepto

En general, las reacciones quimicas tienen lugar en recipientes abiertos, por lo
que se realizan normalmente a la presidn constante de 1 atm. Para tratar los efec-
tos térmicos de las reacciones a presidon constante es conveniente definir una
nueva funcion de estado denominada entalpia (H) mediante la ecuacion,

Se trata de una funcion de estado porque la energia interna U, la presién p y el
volumen son funciones de estado. Puesto que U y pV tienen unidades de energia,
las unidades de H son también de energia (julios en el SI).
Si un sistema evoluciona de un estado 1 a otro estado 2, la variacién de la entalpia
del sistema es,
AH=A(U+pV)=AU+A(pV)
En el caso particular de que las reacciones tengan lugar a presion constante, se
cumple que,
pr=p,=p = A(pV)=pVo—pV; =pV, —pV, =p(V, -V, )=pAV
asi que, al combinar las dos ecuaciones, llegamos a,
AH =AU+ pAV

gue al compararla con la ecuacién (3), llegamos a,

AH=Q,




[

A

Entalpia (H)

reactivos

AH <0

productos

Entalpia (H)

»
»

productos

reactivos

Luis A. Cordon Monton — IES “Sancho Ill el Mayor” (Tafalla)

La variacion de la entalpia en una reaccion quimica a presion contante, donde el
unico trabajo es de comprension/expansion, es igual al calor intercambiado duran-
te la reaccion entre el sistema y su entorno.

De acuerdo con el convenio de signos adoptado en el primer principio se deduce,

* Si AH=Q, >0, el sistema recibe calor de su entorno y la reaccion quimica es

endotérmica.

* Si AH=Q, <0, el sistema cede calor a su entorno y la reaccién quimica es
exotérmica.

Combinando la ultima ecuacién con la (3) tenemos, para reacciones a presion

constante que,
AH=Q,

Q,=AU+pAV

= [AH=AU+pAV] (a)

En aquellas transformaciones en las que intervienen solo sélidos y/o liquidos se

tiene que,
AV=0 = AH=AU

es decir, la variacidn de la entalpia es practicamente igual al cambio de la energia
interna del sistema.

En las reacciones que intervienen gases que se pueden considerar ideales, si la
presidn y la temperatura son constantes, tenemos que,

pV =nRT = A(pV)=A(nRT)

A(pV)=pV, —pV, =p(V, =V, )=pAV
( ) 2 ! ( 2 1) = pAV =AnRT
A(nRT)=n,RT —n,RT =(n, —n, )RT = AnRT
Insertando este resultado en la ecuacidn (4) llegamos a,

|AH=AU+AnRT|

5.2. Entalpia de reaccion y ecuacion termoquimica

Hemos visto que en las reacciones a presion constante la variacidn de la entalpia
coincide con el calor intercambiado (AH = Q,). Por este motivo el calor de reaccién
a presion constante suele expresarse como variacion de entalpia de reacciéon. Por
otro lado, es habitual que la expresion “variacidon de entalpia de una reaccion” se
abrevie a “entalpia de reaccion”.
Una ecuacion quimica ajustada que incluye el valor de la entalpia de la reaccién
recibe el nombre de ecuacién termoquimica.
Por ejemplo, en la reaccidn del acido clorhidrico con el cinc,

Zn(s)+2HCl(aq) — 2Zndl, (s)+H,(g) AH=-81,5kJ
Las ecuaciones termoquimicas también se representan graficamente mediante los
diagramas entdlpicos. La figura superior corresponde a una reaccién exotérmica y
la inferior a una endotérmica.

5.3. Entalpia de cambio de estado

La entalpia de cambio de estado (o calor latente de cambio de estado) es la va-
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riacion de entalpia de un mol de sustancia al pasar de un estado de agregacion a
otro a la presion de 1 atm.

Asi por ejemplo, las entalpias de fusion y vaporizacién del agua son,
H,0(s) = H,0(l) AH, =6,0k)/mol

H,0(l) — H,0(g) AH,,, =40,6ki/mol

5.4. Entalpias estdndar de reaccion, formacion y combustion

Para facilitar la comparacién y la tabulacion de las medidas de la entalpia de reac-
cion se ha convenido en emplear unas condiciones de referencia denominadas
condiciones estdndar, que son 10> Pa=0,986atm de presién (que suele redon-
dearse a 1 atm) y una temperatura que, aunque no esta normativamente fijada,
generalmente se toma a 252C =298K. En el caso de disoluciones, la concentra-
cion del soluto ha de ser de 1mol/L.

A partir de este convenio, se dice que una sustancia estd en estado estdndar
cuando presenta la forma fisica mds estable en dichas condiciones.

Por ejemplo, el oxigeno puede presentarse en dos formas diferentes’: como mo-
léculas de dos atomos (O,) o como moléculas de tres atomos (O;), variedad lla-
mada ozono. Como el oxigeno es mucho mds estable como 0,, éste es su estado
estandar (a1 atmy 25 2C).

Entalpia estdndar de reaccion ( AH®))

Es la variacion de la entalpia de una reaccion quimica en la que tanto los reactivos
como los productos se encuentran en su estado estdndar.

Por ejemplo, la entalpia estandar de reaccion de la combustién del butano es,

C4Hyo(9)+13/20,(9) — 4CO, (g)+5H,0(g) AH° =—2660KJ

Entalpia estandar de formacion ( AH‘fJ )

Es la variacion de la entalpia que corresponde al proceso de formacion de un mol
de una sustancia a partir de sus elementos constituyentes en estado estandar.

La tabla muestra las entalpias de formacién estandar de algunas sustancias im-
portantes. Por ejemplo, la ecuacién termoquimica de la reaccion de formacion del
dioxido de carbono, a partir de sus elementos en estado estandar, es,

Cgrafito +02 - COZ AH}J = —393,51(./

Naturalmente, la entalpia estandar de formacién de los elementos puros en su
forma mas estable es cero, pero no lo son las correspondientes a la formacién de
las formas menos estables. Por ejemplo, el carbono se puede presentar en dos
formas diferentes: el grafito y el diamante. La forma mas estable es el grafito, por
lo que éste es su estado estandar,

C

grafito - C

2 P . .
Las distintas formas en las que se pueden presentar una sustancia reciben el nombre de formas
alotrdpicas.
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Entalpia estandar
de formacién (AH?)

Sustancia | kJ/mol
C (diam.) 1,90
CO (g) -110,5
CO; (g) —-393,5
HCI (g) -93,3
H,0 (g) -241,8
H,0 (1) -285,8
NH; (g) -46,1
SO; (g) —-296,8
SO; (g) —-395,7
CH, (g) -74,8
C,H, (g) 226,7
C,Hq (g) 52,6
C;Hs (g) -84,7
CsH1o () -125,6
CeHs () 49,0
CHsOH () | -238,7
C,HsOH (1) | —278,0
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Entalpia estandar de
combustion (AH)

Sustancia ki/mol

C (grafito) -394
CH4 (g) -890
CsHyo (8) —2875
C,HsOH (1) -1368
H; (g) -286

Cgrafito - Cdiamante AH}) = 1'9 k'l/mOI

Entalpia estdndar de combustion ( AH? )

Es la variacion de la entalpia que corresponde al proceso de combustion de un mol
de una sustancia en su estado estdndar.

La tabla muestra las entalpias de combustién estandar de algunas sustancias im-
portantes. Por ejemplo, la ecuacién termoquimica de la reaccién de combustién
del metano es,

CH, +20, — CO, +2H,0 AH? =-890kJ

6. Ley de Hess. Calculo de la entalpia de una reaccion quimica
6.1. Leyde Hess

Para la mayoria de las reacciones quimicas la determinacién experimental de la
variacion de la entalpia resulta muy dificil o imposible por diversas razones: la
reaccion transcurre muy lentamente o es incompleta, se producen reacciones se-
cundarias, ...

La entalpia es una funcién de estado vy, por lo tanto, su valor depende de los esta-
dos inicial y final, pero no del camino seguido. Asi, el valor de la entalpia de una
reaccion puede hallarse indirectamente, siguiendo un camino conveniente. En
1840 el quimico Germain Henri Hess (1802-1850) llegd a esta misma conclusién y
enuncié la ley que lleva su nombre, que no es mas que una consecuencia del he-
cho de que la entalpia es una funcién de estado:

Si una reaccion quimica puede transcurrir en varias etapas, aunque solo sea hipo-
téticamente, la variacion de la entalpia de la misma es igual a la suma de las va-
riaciones de entalpia de cada etapa.

La ley de Hess permite combinar algebraicamente ecuaciones termoquimicas de
entalpia de reaccién conocida para obtener la entalpia de la reaccidn que nos
interese.

6.2. Cdlculo de la entalpia de una reaccion quimica

Lo vamos a ilustrar con un ejemplo préctico. La entalpia estandar de combustién
del carbén (en su forma mas estable, grafito) a diéxido de carbono se puede me-
dir experimentalmente sin ningun problema,

Corafito 705 (9) = €O, (g)  AH® =-394kJ/mol

lo mismo ocurre con la de la combustion del mondxido de carbono,

CO (9)+1/20,(g9) — CO,(g) AH° =—-283kJ/mol

Sin embargo, la combustién del carbén a mondxido de carbono,

Corafite T1/20,(g) > CO(g)  AH® =?

es dificil de llevar a cabo cuantitativamente. A menos que se use exceso de oxi-
geno, la combustién es incompleta, pero si hay exceso de oxigeno, se obtiene
también didxido de carbono. Sin embargo, podemos utilizar la ley de Hess para
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determinar su entalpia estandar de combustién. C0+1/20,

Para hacer esto hay que comprender que existen varios caminos que se pueden
utilizar para transformar el grafito y el oxigeno en diéxido de carbono, como se
ilustra en la figura. De acuerdo con la ley de Hess, la variacién de la entalpia de
combustidn del grafito a diéxido de carbono tiene que ser la misma si se sigue el
camino (1) o si se utilizan los caminos (2) y (3), pues los estados inicial y final son
los mismos; entonces,

AH(1)= AH°(2)+ AH°(3) = AHC(2) = AH° (1) - AH° (3)=—394 —(~283) =~111 kJ/mol

Cc+0, 1 co,

es la entalpia estandar de combustion del mondéxido de carbono.

Observa que a pesar de que las reacciones del ejemplo son de combustidn, se ha
utilizado la notacién AH° en lugar de AH?. Se ha hecho asi para indicar que el

proceso se cumple para cualquier reaccién, no solo en las de combustidn.

El procedimiento utilizado en el ejemplo es equivalente a tratar las ecuaciones
termoquimicas como si fueran ecuaciones algebraicas. Se combinan las ecuacio-
nes quimicas cuyas entalpias se conocen, a fin de obtener la ecuacion deseada y
su entalpia,

Coragito + 0 (9) > C& () AH°® =-394kJ/mol
~[cole)+1/20, () > 2e (0] [ AH° =-283ks/mol |

C

arafite +1/20, (g) = CO(g) AH® =111 kJ/mol

La ley de Hess permite calcular la variacién de la entalpia de muchas reacciones
guimicas que seria dificil obtener por métodos experimentales. Una forma espe-
cialmente eficiente de obtener entalpias de reaccién es mediante el uso de las
entalpias molares de formacidén de los compuestos.

Veamos un ejemplo practico. El metano (CH,) reacciona con el cloro (Cl,) para dar
tetracloruro de carbono (CCl,) y cloruro de hidrégeno (HC); la ecuacidn es,

CH, (9)+4dl,(g) — Cd,(g)+4HC(g)

C+2H, +4d,

Podemos imaginar que la reaccién discurre por un camino en el que primero los
reactivos se descomponen en sus elementos (en su estado estandar y en la forma
mas estable, cuyas entalpias conocemos). Estos elementos se utilizan después
para formar los productos de la reaccidn, como se ilustra en la figura.

Como la variacién de la entalpia es independiente de la trayectoria, se tiene,
o} o} o}
AH"(1)=AH"(2)+AH"(3) CH, +40l, 1 cd,+aHd

pero AH’(3) es la suma de las entalpias de formacion de 1 mol de CCl, y de 4 moles
de HCl,

AH® (3)= AH}(CCl,) +4 AH3 (HC)

Ademas AH’(2) es la entalpia de formacién del CH,, pero con signo contrario
porque el paso 2 es justamente la inversa de la formacion del CH, a partir de sus
elementos; entonces,

AH°(2)=-AHJ(CH,)
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Observa que no se ha incluido la entalpia de formacién del Cl,(g) porque este ele-
mento se encuentra en su estado estdndar y, por lo tanto, su entalpia de forma-
cion, de acuerdo con el punto 5.4, es cero.

Combinando los resultados obtenidos llegamos a que la entalpia de la reaccién es,
AH® (1) = AH° (3)+ AH° (2) = AH} (CCl, ) + 4 AH} (HCI) - AHZ (CH, ) =
=-102,9+4x(-92,3)—(~74,8) =397,3 kJ/mol
Observa en la ecuacion que los términos del segundo miembro son las entalpias
estdndar de formacién de reactivos y productos multiplicadas por sus correspon-

dientes coeficientes estequiométricos. Las entalpias de los productos llevan signo
positivo y negativo las de los reactivos. No aparece el Cl,(g) porque, como ya he-

mos mencionado, su entalpia estandar de formacidn es cero.

En este ejemplo se ve que la entalpia estandar de una reaccién se puede calcular
a partir de las entalpias de formacidon de reactivos y productos. La expresién gene-
ral de la ecuacion, vdlida para toda reaccién quimica, es,

AH® ="(n-AH3) = (n-AHg)

donde n son los coeficientes estequiométricos® correspondientes a reactivos y
productos en la ecuacidn quimica ajustada.

productos reactivos

6.3. Dependencia de la entalpia con la temperatura

Hasta aqui se ha tratado los valores de AH de las reacciones que se realizan a la
temperatura estandar T, =298K (25 2C) y a presion constante; sin embargo, es
razonable pensar que AH dependa de la temperatura. En este punto vamos a ver
como el hecho de que AH sea independiente del camino proporciona un método
para obtener la dependencia de AH con la temperatura.

Sea una sustancia cuya entalpia estandar de formacion es AH? de la que quere-
mos conocer su entalpia de formacién a la temperatura T. Como la entalpia es una
funciéon de estado,

AH((T)=AH? + AH(Ty —T)

donde AH((T) y AH(T, —T) son, respectivamente, la entalpia de formacion a la
temperatura Ty la variacidn de entalpia cuando la sustancia modifica su tempera-
turaen AT =T —T,. La ecuacion permite hallar AH/(T) en funcion de la tempera-
tura si se conoce AH? y AH(Ty, —T).

7. Entalpia de enlace
7.1. Concepto

La entalpia de enlace (AH ) es la energia necesaria para romper un mol de enla-

ce covalente de una sustancia, estando ésta en su estado estdndar.

Recuerda que los coeficientes estequiométricos expresan el nimero de moles de cada sustancia
(reactivos y productos) que intervienen en la reaccion.
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En el caso particular de moléculas diatémicas con un solo enlace (H,, 0,, ...) se
corresponde con la energia necesaria para disociar 1 mol de dicha sustancia en su
estado estdndar en sus d&tomos, también es sus estados estandar.

Muchas veces no es posible dar un valor Unico a la energia de un enlace particular
porque el resto de los &tomos que forman la molécula influyen en ella. Por ejem-
plo, las energias del enlace oxigeno-hidrégeno (O—H) en el agua (H-O—H) y en el
metano son, respectivamente, 499 y 437 kJ/mol. Como no puede darse un valor
Unico se estima un valor de entalpia media de enlace calculado con las entalpias
de enlace de muchos compuestos con ese enlace.

La tabla refleja las entalpias de distintos enlaces. Las correspondientes a molécu-
las diatémicas son valores exactos (H-H; H—F y H—Cl), mientras que el resto son
valores medios.

7.2. Cdlculo de la entalpia estdndar de reaccion a partir de la de enlace

En toda reaccién quimica se rompen unos enlaces (proceso endotérmico) y se
forman otros (proceso exotérmico). La diferencia entre la energia requerida en la
ruptura de enlaces de los reactivos y la desprendida en la formacién de los enla-
ces de los productos sera aproximadamente la variacion de la entalpia de la reac-
cion:

AHO =Y (nAHZ) =3 (naK?)

donde n son los coeficientes estequiométricos correspondientes a reactivos y pro-
ductos en la ecuacién quimica ajustada.

rotos formados

Entalpia media de enlace
(AH.; ki/mol)

Enlace Enlace
H—H (436) | C—Cl(339)
H-C (414) | C=C(611)
H-N (389) | C=0(736)
H-O (464) | C=C (837)
H-S (368) C=N (891)
H—F (565) N=N (946)
H—Cl (431) | O-0(142)
C-C(347) 0=0 (498)
C-0 (360) F—F (159)
C—N (305) | CI-CI(243)

Estd técnica tiene dos limitaciones importantes. La primera es que el resultado
obtenido es solo aproximado y la segunda es que solo puede aplicarse a compues-
tos covalentes gaseosos y poco polares.

8. Procesos espontaneos y no espontaneos
8.1. Introduccion

Lo primero es entender claramente que se entiende por procesos espontaneos,
no espontaneos, reversibles e irreversibles.

Un proceso es espontdneo cuando tiene una tendencia natural a producirse, sin la
intervencion de ninguna influencia externa. En caso contrario el proceso es no
espontdneo

Un proceso es irreversible cuando no es posible que el sistema y/o su entorno®
regresen a su estado inicial. Los procesos irreversibles siempre tienen lugar en un
sentido, pero no en el opuesto.

Un proceso es reversible cuando una pequefia variacion de las condiciones exter-
nas permite que el sistema evolucione en un sentido o en el contrario. En un pro-
ceso reversible siempre es posible que el sistema y su entorno regresen a su esta-
do inicial.

4 . . . .
Todo aquello que puede intercambiar energia con el sistema.
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A partir de la primera ley de la Termodinamica se han deducido varias relaciones
que ayudan a utilizar eficientemente los datos calorimétricos. Sin embargo, no se
ha conseguido el propésito principal: predecir cuando una reaccién tendra lugar
de forma espontdnea y cuando no. Es cierto que podemos calcular la variacién de
entalpia de las reacciones quimicas y que la mayoria de las reacciones exotérmi-
cas son espontdneas. No obstante, es un hecho experimental que algunas reac-
ciones endotérmicas también son espontdneas.

Existen también muchos procesos fisicos que se producen de forma espontdnea
en una direccién determinada que no se puede explicar por la primera ley de la
Termodinamica. Por ejemplo, el calor fluye siempre desde los cuerpos calientes a
los frios, los gases se expanden hasta ocupar todo el volumen del recipiente que
los contiene. En los dos ejemplos expuestos, el proceso inverso (calor que fluye de
un cuerpo frio a otro caliente, gas que comprime) no se da nunca, aunque no vio-
lan el primer principio de la Termodindmica porque obedecen la ley de conserva-
cion de la energia.

8.2. Reversibilidad y espontaneidad

Consideremos un gas confinado en un recipiente con un émbolo mévil y una pesa
que equilibra la presion del gas, como ilustra la figura (a). Si retiramos la pesa a la
plataforma lateral, el gas se expande de forma espontdnea hasta que la presion
del émbolo (que ahora es menor) equilibra a la del gas (figura b).

(b)
Observa que el gas se ha expandido rapidamente porque, al retirar la pesa, la
diferencia entre la presidén que ejerce el gas y la del émbolo es grande. Durante el
pequefio tiempo que ha durado la expansidn, variables termodindmicas como la
presion o la temperatura no estan bien definidas.

Para llevar al gas a su estado inicial tenemos que colocar la pesa superior (idéntica
a la inferior) sobre el émbolo. Cuando se hace, el gas retorna rdpidamente a su
estado de equilibrio inicial (figura c) y parece que todo se encuentra como al prin-
cipio. Sin embargo no es asi, ha ocurrido un cambio en el entorno: el peso situado
inicialmente en la plataforma superior estd ahora en la inferior. Por lo tanto el
proceso, ademas de ser espontaneo, es también irreversible porque ha habido un
cambio definitivo en el entorno.

Hemos probado que la expansién de un gas es un proceso espontaneo e irreversi-
ble. La experiencia demuestra que este resultado es de validez general; es decir,
todo proceso espontdneo es irreversible.
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Repitamos el experimento de forma que transcurra mas lentamente. Una forma
de hacerlo es utilizar varias pesas pequeinas en lugar de una grande. En la figura
(a) se han colocado seis pesas pequefias (cuya masa es equivalente a la de la pesa
grande anterior) sobre el émbolo y, ademas, otra pesa pequefia adicional en la

(c) (e)
plataforma superior. A continuacién vamos retirando las pesas, una a una, a las
plataformas como muestran las figuras siguientes. En principio el resultado es el
mismo que en el experimento anterior: se ha quitado el mismo peso del émbolo y
la expansidn del gas ha sido idéntica.

Observa, sin embargo, que ahora las pesas son mucho mas pequefias, lo que sig-
nifica que, cada vez que retiramos una de ellas, la diferencia entre la presidon que
ejercen el émbolo y el gas es menor, lo que hace que la expansion del gas sea mas
lenta. El proceso sigue siendo espontaneo, pero en menor proporcion.

Para llevar el gas a su estado inicial, vamos colocando, las pesas, una a una, sobre
el émbolo, como muestra la figura inferior. Al final, como sucedia en el primer
experimento, la pequena pesa situada inicialmente en la plataforma superior se

(a) (b) (c) (d)

encuentra ahora en la inferior. Ha ocurrido un cambio en el entorno, por lo que el

proceso es también irreversible; sin embargo, hay una diferencia con el primer
experimento: la pesa que ha pasado de la plataforma superior a la inferior es aho-
ra mucho mas pequefia. Esto significa que, aunque el proceso es irreversible, lo es
en mucha menor proporcion.

Es evidente que a medida que el nimero de pesas aumenta (siempre que su masa
sea equivalente a la de la grande del primer experimento), el proceso es menos
espontaneo, menos irreversible y mas lento. Cuando el nimero de pesas tiende a
infinito (y por lo tanto, la masa de cada una tiende a cero), el proceso tiende a ser
no espontaneo (pues se hace extremadamente lento) y reversible (pues la masa
gue ha pasado de la plataforma superior a la inferior tiende a cero).

En el limite se obtiene un proceso espontdneo y reversible. En estas condiciones
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una variacién infinitesimal de las condiciones externas (en nuestro caso, de la
presion al poner o quitar una pesa) hace que el sistema pueda evolucionar en un
sentido o en el opuesto, sin cambios en el entorno. Si no se producen cambios en
las condiciones externas, el sistema no progresa en ningun sentido y decimos que
se encuentra en equilibrio.

Este resultado es también de validez general; esto es, todo proceso reversible es
no espontaneo. Los procesos reversibles se conocen con el nombre de cuasiestd-
ticos.

Como ya te habras dado cuenta, los procesos cuasiestaticos son ideales; es decir,
no se pueden reproducir. Sin embargo, un proceso lo suficientemente lento se
puede considerar en la practica como cuasiestatico.

En todo proceso cuasiestatico hay variables termodinamicas del sistema y de su
entorno que solo difieren en una cantidad infinitesimal. En el caso de la expansidn
reversible de un gas son la presion y la temperatura.

9. Concepto de entropia. Segundo principio de la Termodinamica

9.1. Concepto de entropia

Consideremos un sistema aislado® formado por dos recipientes comunicados en-
tre si mediante una llave de paso. El recipiente de la izquierda contiene gas nitro-
geno y el de la derecha oxigeno. A pesar de que las moléculas de los dos gases se
mueven desordenadamente en el interior de cada recipiente, el sistema mantiene
un orden porque todas las moléculas de cada gas estdn en el mismo recipiente
(figura superior).

Cuando se abre la llave de paso, cada gas se difunde espontdneamente de un
recipiente a otro. Al cabo de poco tiempo tendremos en ambos matraces una
mezcla homogénea de ambos gases (figura inferior). Por lo tanto, el sistema ha
evolucionado espontaneamente de un estado mas ordenado a otro menos or-
denado.

Nada impide que, en un momento dado, todo el nitrégeno se encuentre en un
recipiente y todo el oxigeno en el otro. Dado que el nimero de moléculas es tan
elevado, la probabilidad de que esto ocurra es tan pequefia que nunca lo llegare-
mos a observar. La evolucién espontdnea de un estado ordenado a otro desorde-
nado es una cuestién de pura y simple probabilidad: ocurre porque la probabili-
dad de que un sistema se encuentre un estado desordenado en mucho mas ele-
vada de que lo esté en uno ordenado.

Para medir el estado de desorden (a nivel atdmico y/o molecular) de un sistema,
el fisico Rudolf Clausius (1822-1888) introdujo el concepto de entropia (S), cuyo
valor aumenta a medida que aumenta el desorden del sistema.

Los resultados experimentales revelan que toda transformacién (fisica o quimica)
gue se produce de forma espontdnea en un sistema aislado conlleva un aumento
del desorden del mismo a nivel atémico y/o molecular; es decir, un aumento de la

5 . . L .
Recuerda que en un sistema aislado no puede entrar ni salir energia.
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entropia del sistema.

A partir de la definicién de entropia se puede demostrar que es una funcion de
estado y que para cualquier transformacion reversible a temperatura T constan-
te en la que el sistema intercambia una cantidad de calor Q.. la variacién de la
entropia (AS) es,

AS=

~ Qe siT=cte | (5)
T

De la ecuacidén se deduce que la unidad de entropia en el Sl es el J/K o J/K-mol si
se hace referencia a un mol de sustancia.

De la ecuacidn surgen inmediatamente dos preguntas:
e ¢COmo se calcula la variacion de entropia en un proceso irreversible?

La entropia es una funcién de estado, lo que significa que su variacién no de-
pende de si el proceso es reversible o no, sino de los estados inicial y final del
sistema. Lo Unico que tenemos que hacer para hallar la variacién de entropia
en un proceso irreversible es encontrar un proceso reversible alternativo que
lleve al sistema al mismo estado final.

e ¢COmo se calcula la variacién de entropia en un proceso con temperatura no
constante?

A partir de la definicion de entropia se llega a una expresidén general que
permite hallar su variacién en procesos en los que la temperatura varia. No
vamos a ver la ecuacién porque utiliza la técnica matematica de la integral,
gue es un concepto que todavia no se estudiado en Matematicas.

9.2. Segundo principio de la Termodinamica

El segundo principio de la Termodinamica, que como el primero es una generali-
zacion de resultados experimentales, se puede enunciar de varias formas distintas
gue son totalmente equivalentes. Cuando se estudia la Termodinamica dentro de
la Fisica suele hacerse a través de la relacion trabajo/calor; sin embargo, en Qui-
mica es mas util hacer uso del concepto de entropia.

Enunciado del segundo principio en funcion de la relacion trabajo/calor:

No puede existir ningun sistema que de forma ciclica transforme el calor extraido
de una fuente totalmente en trabajo sin producir ningun otro efecto.

A pesar de esta limitacidon, el proceso de conversidn de calor en trabajo es muy
importante en nuestra sociedad actual, debido a la gran utilidad de las mdquinas
térmicas (dispositivos capaces de transformar de forma continua calor en traba-
jo). Son maquinas térmicas los motores de explosién y la maquina de vapor.

Toda maquina térmica, de acuerdo con el segundo principio, trabaja de un modo
ciclico como indica la figura:

1. Toma una cantidad de calor Q; de una fuente a alta temperatura T,.
2. Convierte en trabajo W parte de este calor.

3. Cede una cantidad de calor menor Q, a un foco a baja temperatura T,.
4. Se repite el paso 1 completando el ciclo.

El sistema de la maquina térmica que transfiere calor y realiza trabajo es normal-
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mente un gas. El gas vuelve a su estado inicial cada vez que la maquina completa
un ciclo (es decir, igual volumen, presion y temperatura); por lo que su energia
interna permanece constante en cada ciclo, pues ésta depende del estado del gas.

Enunciado del segundo principio en funcion de la entropia:

En todo proceso (fisico o quimico) la entropia del universo® aumenta si el proceso
es irreversible y permanece constante si es reversible.

Teniendo en cuenta que el universo lo forman el sistema que estamos estudiando
y su entorno, podemos expresarlo matematicamente como,

AS AS

universo — sistema

+AS

entorno 2 0

Nota que el segundo principio no prohibe que en un proceso disminuya la entro-
pia del sistema o la de su entorno. Lo Unico que debe cumplirse es que la suma de
ambas aumente si el proceso es irreversible y que permanezca constante si es
reversible.

Prediccién cualitativa de AS en algunas transformaciones

e El aumento de |la temperatura incrementa la energia cinética media de los ato-

mos y/o moléculas’, lo que incrementa el desorden y, por lo tanto, la entropia.

e Los cambios de estado directos sdlido — liquido — gas, en los que se pasa de

un estado mas ordenado a otro que lo es menos, producirdn un aumento de
entropia.

e Los cambios de estado inversos (gas — liquido — sdlido) generaran una dismi-

nucién de entropia. Sin embargo, como la entropia del Universo tiene que au-
mentar, ha de cumplirse que,
AS, iy =ASg +AS,, >0
AS . <0 = ASent > ASuniv
sis

univ ent

>0

e Foco térmico. Es un sistema ideal que entrega o recibe calor manteniendo su
temperatura T constante. Su estado queda determinado solo por su energia in-
ternay por su temperatura.

Puesto que estamos suponiendo que el volumen del foco permanece constan-
te, no hay trabajo de expansion/compresién sobre él; entonces, si el foco ab-
sorbe o cede una cantidad de calor Q, tenemos que,

AU=Q
Si el foco intercambia reversiblemente una cantidad de calor Q,.,, tenemos,
Q. =AU AU
rev — Asfoco _aY
ASfoco =Qrev/T T

Si el foco intercambia la misma cantidad de calor Q irreversiblemente,
Q=Q,, =AU

pero como U es una funcién de estado, el foco evoluciona entre los mismos es-

6 . . . .
El conjunto formado por el sistema y su entorno se conoce como universo del sistema y aceptamos
de forma implicita que es un sistema aislado.

7 e . .
Recuerda que la energia cinética de atomos y moléculas es desordenada.
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tados sea el calor intercambiado reversible o no; por lo tanto,

Q
AS foco — ?

donde Q representa el calor intercambiado por el foco.

9.3. Tercer principio de la Termodindmica

Las sustancias soélidas cristalizadas tienen sus atomos ordenados formando una
red cristalina. Por esa razén, aunque los cristales nunca son perfectos, los sélidos
cristalizados son las sustancias con menor entropia. Por otro lado, se sabe que al
aumentar la temperatura de un sélido, aumenta el movimiento de vibracién de
los dtomos en torno a su posicion de equilibrio

dentro del cristal, lo que aumenta el desorden y, por lo tanto la entropia. Es razo-
nable pensar el estado de entropia minimo es el de un sdélido que forma un cristal
perfecto a la temperatura del cero absoluto (—273,16 2C).

El tercer principio de la Termodindmica afirma que la entropia de los cristales
perfectos de todos los elementos y compuestos es cero a la temperatura del cero
absoluto.

Se define la entropia estdndar de una sustancia (8°) como la entropia de 1 mol de
dicha sustancia en condiciones estdndar (1 atm y 25 2C).

La tabla de la figura da las entropias estandar de algunas sustancias puras.

9.4. Cdlculo de la variacion de la entropia en una reaccion quimica

Consideremos la ecuacién quimica ajustada general siguiente,
aA+bB — cC+dD

Si las entropias estandar de reactivos y productos son S3, Sz, S¢ vy Sp, puesto

gue se trata de una funcién de estado, las entropias totales de reactivos y produc-
tos (a1l atmy a 25 9C) seran,
52 =aSS+bSS y S° =cS2+dS}

reactivos productos

pues las entropias molares se refieren a un mol y a, b, c y d son los coeficientes
estequiométricos de reactivos y productos. Como en la reaccidn, desaparecen los
reactivos y aparecen los productos, la variacion de la entropia estandar es,

AS® =(csg+dsg)—(csg+bsg)
gue podemos expresar de una forma mas general como,

As° =Y (ns°) ->(ns°)

donde n son los coeficientes estequiométricos correspondientes a reactivos y
productos en la ecuacidn quimica ajustada.

productos reactivos

Entropia estandar (J/K-mol)

Sustancia | S° [Sustancia

C(gra.) 5,7 |CO(g) 197,9
Cu () 33,3 |CO,(g) 213,8
Na(s) 51,2 |HCl (g) 186,9
Fe(s) 273 H,0(g) | 188,38
F(g) 202,8 |H,0 (1) 69,9
Ch(g) 223,0 |NHs(g) 192,5
Bry(g) 24455 [SO, (8) | 248,2
Bry(l) 152,2 [SO; () | 256,8
L(g) 260,7 |CH;OH(g) | 239,8
I(s) 116,1 |CH,0H () | 126,8
Na(g) 191,6 |N,Oug) | 304,3
H,(g) 130,6 |NaCl(s) 72,1
O,(g) 205,1 |NaF(s) 50,2
NO(g) 210,8 |PCly(g) 311,7

Como sucedia con la entalpia, la entropia de las sustancias varia con la temperatu-
ra. Es asi porque al aumentar la temperatura, también aumenta la energia cinética
media de los &tomos y/o moléculas y, por lo tanto, aumenta el desorden; es decir,
la entropia.
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10. Energia libre de Gibss
10.1. Concepto

Si un proceso (y en particular, una reaccion quimica) se realiza abierto a la atmds-
fera, dicho proceso tiene lugar a presion y temperatura constantes. La atmdsfera
es el entorno del proceso y se comporta como un foco térmico.

Hemos visto que el criterio para saber si un proceso (incluida una reaccion quimi-
ca) es espontaneo es que,
AS

univ

=AS. +AS,,, >0

ent
lo que tiene una gran importancia en Quimica. Sin embargo, el criterio de espon-
taneidad se expresa en funcién del sistema y de su entorno, lo que hace que su
uso no sea sencillo en la mayoria de las ocasiones.

Si el criterio de espontaneidad se expresara solo en funcion de las propiedades del
sistema, seria mucho mas facil de utilizar con fines quimicos. Para lograr este ob-
jetivo, en el caso particular de procesos a Ty p constantes, se introduce una nue-
va funcion de estado llamada energia libre de Gibbs (G) que se define como,

G=H-TS
gue es una funcién de estado porque H, T, y S lo son. Observa que H, T, y S se re-

fieren al sistema.

Si un sistema evoluciona de un estado 1 a otro estado 2, la variacién de la energia
libre del sistema es,
AG =AH—A(TS)

y si el proceso tiene lugar a presién y temperatura constantes®, tenemos que,
A(TS)=TS,—TS, =T(S,—5,)=TAS
por lo tanto, la variacion de la energia libre es igual a,

[AG=AH-TAS| (7)

donde AS es lavariacidn de la entropia del sistema.

Ademas, si el unico trabajo realizado es de compresiéon/expansién, vimos en el
punto 5.1 que AH=Q,,.

Es importante tener en cuenta que G es una funcién de estado. Esto significa que
cuando un sistema evoluciona de un estado a otro, AG no depende del camino
seguido ni tampoco de si el proceso ha sido reversible o irreversible.

10.2. Espontaneidad de una reaccion quimica a p y T constantes

Analicemos la ecuacion,
AS

univ

=AS+AS,,. (8)

donde AS=AS_;.Como el entorno se comporta como un foco térmico, si el calor

absorbido o cedido por el mismo es Q. , se cumple que,

ent

8 . . (s -

Como ya hemos mencionado anteriormente, estos procesos son los que mas interesan y los tnicos
que vamos a considerar. La razéon de que sean tan importantes es porque la mayor parte de las reac-
ciones quimicas se realizan en estas condiciones (abiertas a la atmdsfera).
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ASent =Qpy / T

El calor lo intercambia el entorno con el sistema; esto es, lo que cede uno lo ab-

sorbe el otro. Ademas, como el calor absorbido se considera positivo y el cedido
negativo, si Q, es el calor intercambiado por el sistema, tenemos que,

Q

Q :_Qent = ASent:_T (9)

D

Combinando las ecuaciones (8) y (9), y teniendo en cuenta que AH=Q,,

Q AH AH

AS . =AS——L=AS———=—"4AS
T T T

univ

y si multiplicamos los dos miembros de la ecuacion por la temperatura T del sis-
tema (que es la misma que la del foco) y los cambiamos de signo , tenemos,

—TAS,,;, =AH-TAS (10)

univ
Al comparar las ecuaciones (7) y (10) vemos que los segundos miembros son igua-
les, por lo tanto, para p y T constantes, tenemos que,

AG=-TAS

univ

Como en todo proceso espontaneo la entropia del universo aumenta (AS,,;,

>0),

concluimos que en toda transformacion espontdnea (fisica o quimica) a presién y

temperatura constantes la variacion de energia libre del sistema es negativa; o

sea, disminuye.

Las posibilidades son las siguientes en el caso particular de reacciones quimicas a

presion y temperatura constantes:

e Si AG<0, se trata de una reaccidn espontanea.

e Si AG>0, se trata de una reaccién no espontdnea, pero la reaccién inversa si
seria espontanea.

e Si AG=0, se trata de un equilibrio quimico.

ENTORNO

P=cte, T=cte

Es importante destacar que el hecho de que una reaccién quimica cumpla que
AG <0 no significa necesariamente que se produzca. Puede ocurrir que la veloci-
dad de la reaccion sea tan pequefia que en la préctica no se dé. O que la reaccion
necesite de una energia inicial para su ejecucién, como le ocurre a la gasolina
cuando reacciona con el oxigeno.

De la ecuacion (7) se deduce que si AH y AS tienen el mismo signo, el signo de
AG depende de la temperatura. El valor de ésta que hace que AG=0 se llama
temperatura de equilibrio (Teq); entonces,

AG=AH-T,AS=0 = T, =AH/AS
Nota que al alcanzarse la temperatura de equilibrio, al ser AG=0, la reaccién se
mantiene en equilibrio; es decir, no evoluciona en ninguno de los dos sentidos.
10.3. Energia libre y trabajo util en una reaccion quimica

En las reacciones quimicas se pueden dar otros tipos de trabajo ademas del co-
rrespondiente al de compresion/expansion. El mas importante es el trabajo eléc-
trico, que se puede obtener a partir de una reaccién de oxidacién reduccion.
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En una reaccién de oxidacidén reduccion hay transferencia de electrones de una
sustancia a otra. La sustancia que pierde electrones se oxida y la que los gana se
reduce. Una reaccion es este tipo es la siguiente,

2Zn(s)+CuSO, (aq) — Cu(s)+2ZnSO,(aq)

Al reaccionar el cinc con el sulfato de cobre se produce una transferencia de dos
electrones (por atomo) del Zn al Cu; es decir, el Zn se oxida y el Cu se reduce. Esta
reaccion es espontdnea porque la variacién de su energia libre es negativa.

Es posible realizar esta reaccién en una celda electroquimica, 1o que permite que
la transferencia de electrones Zn—Cu se lleve a cabo a través de un conductor
eléctrico. Esto genera una corriente eléctrica que transforma la energia quimica
en eléctrica; esto es, se obtiene un trabajo eléctrico.

Para una reaccién quimica que transcurre espontdneamente a presion p y tem-
peratura T constantes, segun las ecuaciones 4y 7, tenemos,
AG=AH-TAS

= AG=AU+pAV-TAS (11)
AH=AU+pAV

y, de acuerdo con el primer principio de la Termodindmica, se cumple,
AU=Q, +W

donde W representa el trabajo hecho sobre el sistema; designando por W, al

trabajo realizado por el sistema, tenemos que W, =-W. Si el sistema realiza

SIS

cualquier otro trabajo (W,,,, ) ademas del de compresién/expansioén (W, ),
Ws:s W +Wneto

De las tres ultimas ecuaciones se deduce que,

AU=Q, ~Wiis =Qy ~(Wy, +Woer, )

y combinando esta ecuacién con la (11), teniendo en cuenta que a presién cons-
tante W,, =pAV, llegamos a,

AG=Q, (DAY +Wey, )+ DAY ~TAS=Q, ~W,.,, ~TAS (12)

Si hacemos que la reaccion transcurra muy lentamente, el proceso se puede con-
siderar reversible; entonces, como la temperatura T, se mantiene constante,

Q,=Q,, AS Q,

ASZQrev/T
por lo que tenemos que,
Q
AG Q Weto XYp:ﬁp neto ﬁ = AG neto = m

que afirma que para una reaccion que transcurre muy lentamente, de modo que
se puede considerar reversible, el trabajo neto (al margen del de expansion) que
puede realizar el sistema es igual al negativo de la variacion de la energia libre del
proceso.

Si W,

/ eto €5 €Xclusivamente trabajo eléctrico (

W,.), que es lo que ocurre en todos

los generadores de energia eléctrica de origen quimico (pilas), entonces,
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(13)

Si la reaccion no transcurre lentamente (proceso irreversible), el trabajo neto que

se puede obtener de la reaccion disminuye. En efecto, para una reaccion irrever-

sible en la que el Unico trabajo es de compresidn/expansion, tenemos que,
AG=AH-TAS=Q,-TAS<0

Como AS:Qrev/T = AG:Qp_)<Qrev/)<:Qp_Qrev<0 = Qrev >Qp

es decir, el calor transferido (Q,) es menor que el que se transferiria si la reaccion
tuviera lugar reversiblemente.

Si la reaccion es irreversible y hay otros tipos de trabajo ademas del de compre-
sion/expansion, al aplicar la ecuacion (12),

AG=Q,—W,,., ~TAS
como, A‘s:Q/‘ev/T = AG:Qp _M/r;eto _Qrev = VVr;eto :_AG+(Qp _Qrev)
Asi pues tenemos,
e Reaccion reversible, W, =—AG

e Reaccion irreversible, W, =—AG+(Qp —Q,ev)

Puesto que AG<0 Yy Q,, >Q, se deduce que,

>W!

neto

w,

neto

es decir, el trabajo neto, independientemente del de expansién, que se puede
obtener de una reaccién quimica es maximo cuando ésta evoluciona muy lenta-
mente, de modo que la podamos considerar reversible.

Es importante darse cuenta de que son las reacciones espontdneas (AG<0) las
Unicas de las que se puede obtener trabajo. Ahora bien, si a una reacciéon quimica
espontdnea la obligamos a que transcurra muy lentamente, el proceso se aproxi-
ma mucho a la reversibilidad y, en estas condiciones, el trabajo que se puede ob-
tener es maximo.

Recuerda que el 22 principio de la Termodindmica afirma que en toda maquina
térmica una parte del calor absorbido por el motor es desaprovechado; lo que
implica que el rendimiento tedrico maximo de una maquina térmica no puede ser
del 100 %. Sin embargo, el trabajo eléctrico obtenido en una celda electroquimica
no esta limitado por el segundo principio porque no se trata de una maquina tér-
mica; esto significa que el rendimiento tedrico maximo es mayor que el de las
maquinas térmicas.
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