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TEMA 4:ENERGIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS. ENTALPIAS DE
REACCION Y DE FORMACION. ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES.

1 CONCEPTOS BASICOS

En toda reaccion quimica hay una variacion de energia, que se traduce, por lo
general, en una emision o absorcion de calor, y que es objeto de estudio por parte
de la Termoquimica. Su importancia radica en que existen muchas reacciones cuya
principal importancia es el aprovechamiento de la energia desprendida, y por otro
lado, en que los criterios de espontaneidad se basan en aspectos energéticos.

Si a una disolucién concentrada de sulfato de cobre (1) a A
unos 20 °C, se adicionan 60 g de hierro en forma de limaduras, ' k0.
acusara una rapida elevacion de temperatura, en 10 minutos f
pasa de 20 °C a 35 °C:

La causa de la elevacién es el calor desprendido en la reaccion:
CuSO4 + Fe - FeSO4 + Cu

Por tanto, una reaccion quimica no es solo una transformacion que afecta a la
materia, sino que también afecta, al mismo tiempo, a la energia.

La cantidad de calor absorbido o desprendido en una reaccion quimica se
denomina calor de reaccion, es caracteristico de cada una de ellas y suele estar
referido a las condiciones estandar (1 atm de presion y una temperatura que se
suele referir a 25°C). Se dice que una reaccion es exotérmica cuando en ella se
produce un desprendimiento de calor, y endotérmica, si en la misma se verifica una
absorcion de calor. La reaccion anterior es exotérmica, igual que la reaccion de
hidrogeno y oxigeno para formar agua (soldadura autégena); mientras que la
produccién de 6xido de nitrégeno (II), NO, a partir de nitrdgeno y oxigeno requiere
temperaturas de unos 3 000 °C (endotérmica).

En los procesos quimicos, definimos sistema como una parte pequefia del
universo, separada de todo lo que le rodea por superficies reales o imaginarias, se
clasifican en:

e Abiertos: pueden intercambiar materia y energia con el exterior.

e Cerrados: puede intercambiar sélo energia.

e Aislados: no pueden intercambiar ni materia ni energia con el medio ambiente. El
universo, en su conjunto, se considera como un sistema aislado.

El carbonato de calcio puede descomponerse térmicamente en un recipiente
hermético, que evite la pérdida de didxido de carbono (sistema cerrado) o bien en
contacto con la atmosfera (sistema abierto).
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El estado del sistema viene descrito por los valores que toman algunas
propiedades. Estas pueden ser microscopicas (si describen el comportamiento de
particulas individuales: atomos, moléculas,...) 0 macroscopicas (si se refieren al
comportamiento global de muchas particulas). La termoquimica sélo se ocupa de
estas Ultimas, llamadas variables termodinamicas (o funciones de estado):
composicién y concentracién de los componentes del sistema, presion, volumen y
temperatura.

Las funciones de estado dependen solamente de los estados inicial y
final del sistema, no de los procesos intermedios que haya seguido para pasar
de uno a otro.

Las funciones de estado no son independientes entre si, sino que guardan
relacion entre ellas, por ejemplo: la presion, volumen y temperatura viene
relacionado por la ecuacion de estado, que en el caso de los gases ideales:

PV=nRT

En Termoquimica soélo estudiaremos los estados de equilibrio de los
sistemas, caracterizados por la invariabilidad de las funciones con respecto al
tiempo.

2 PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

Tras una serie de experiencias clasicas (Thomson, Davy, Rumford, Joule y
Mayer), el aleman Helmholtz puso de manifiesto, en 1847, que el trabajo no puede
crearse ni destruirse, sino que se convierte en otras formas de energia, de las
que la mas degenerada es la calorifica.

La relacion entre trabajo, W, y calor, Q, se conoce con el nombre de
equivalente mecanico del calor:

J = 4,1855 J/cal. El inverso de J se representa por equivalente térmico del
trabajo, A = 1/J = 0,24 cal/J.

Si expresamos W y Q en las mismas unidades (cal o J), el valor de J sera
igual a la unidad: W = Q.

Criterio de signos

El primer principio fue enunciado por
el fisico aleman Clausius en 1848, y es una
aplicacion  particular del principio de W0 ’%}:,f “\l\ W <0
conservacion de la energia: “la energia total
de un sistema aislado permanece @ EBLIERE
constante”. Se expresa matematicamente Q> .
como: AU =Q + W.

e Q es el calor suministrado al sistema en el curso del proceso. Es positivo si es
absorbido y negativo si se desprende.

o W es el trabajo de las fuerzas exteriores sobre el sistema. Es positivo si se realiza
contra el sistema y negativo si el sistema es quien lo realiza.

e AU es la variacion de energia interna que experimenta el sistema en el proceso.
Se entiende por energia interna la suma de las energias cinéticas y potenciales
(interaccion eléctrica) de todas las particulas.
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Al depender la variaciébn de energia interna, en un proceso quimico, de la
naturaleza quimica de reactivos y productos, y no de la manera en que verifique la
reaccion, deducimos que U es una funcion de estado.

Ejercicio 1.- Se comunica a un sistema una cantidad de calor de 800 cal y el
sistema realiza un trabajo de 2 kJ. ¢ Cual es la variacidn que experimenta su energia
interna?

Ejercicio 2.- Hallar la variacion de energia interna de un gas que:
a.- Absorbe 150 J de calor y hace un trabajo de 100 J.
b.- Desprende 300 J y hace un trabajo de 0,15 kJ

La paradoja es que si bien U es funcion de estado, las magnitudes de que
dependen no lo son.

Una forma alternativa de enunciar el 1°" principio consiste en que resulta
imposible construir una maquina que produzca continuamente W sin consumir
una cantidad equivalente de energia, Q o U (mévil perpetuo de 12 especie).

En la mayor parte de las reacciones quimicas se verifica un trabajo mecéanico
de expansion (-) o de contraccién (+), por lo general en contra o a favor de la presion
atmosfeérica constante:

Posicion final
s del piston (B)

dx

Posicion inicial
del piston (A)

En el caso de una expansién: -W =—F -dX=—F -dx=—P-S-dx=-P-dV

Si hablamos de incrementos finitos (mas comunes) en lugar de diferenciales,
quedara W = - PAV.

En este caso la expresion del 1€ principio sera: JAU = Q - PAV| (2).

Si la reaccion tiene lugar a volumen constante (bombas calorimétricas) =

AV =0,y ; en todo proceso isécoro, el calor de reaccion a volumen
constante, Qv, es igual a la variacion de energia interna del proceso.

La mayor parte de las reacciones quimicas se llevan a cabo en recipientes
abiertos, en contacto con la atmosfera, a presion constante. Es Gtil introducir una
nueva funcién de estado, llamada entalpia, H: H=U + PV.

H es funcién de estado, al serlo las magnitudes que la definen (U, P y V). De
(1) deducimos:
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Qp=AU+PAV=Uz —U1+PV2 —PV1=U2+PV2 —(Ur+PVi)=Hz —H1=
AH = [Qp=aH|

—]

En todo proceso isébaro, el calor de reaccion a presion constante, Qp , €s
igual a la variacion de entalpia que tiene lugar en dicho proceso.
A partir de aqui, haremos las siguientes consideraciones:

e Las expresiones Qv=AUYy Qp = AH, no significan que el calor sea una funcion de
estado, sino simplemente que el calor intercambiado en condiciones de P y V
constante, al coincidir con las variaciones de dos funciones de estado, se puede
calcular de dichas formas.

e Tanto la U como H suelen expresarse en J/mol.

e Los valores AU y AH suelen referirse siempre a las condiciones estandar, C.E. (25
°C y 1 atm), simbolizdndose en este caso mediante el superindice °© (AU°y AHO)

e En las reacciones que se verifiguen entre solidos y liquidos la variacién de
volumen que tiene lugar es tan pequeiia, que Qv ~ Qp.

e Si la reaccion se produce entre gases, y suponemos que Se comportan
idealmente: P-AV = AnRT, donde An es el incremento de moles de sustancias
gaseosas que tiene lugar en la reaccion.

Por tanto: AH = AU + AnRT, o lo que es lo mismo: |Qp = Qv+ AnRT| donde el valor

de R no es el habitual de 0,082 at:I-mol*-K1, al estar en unidades del sistema
internacional. (R = 8,3144 J-mol1-K?1),

Ejercicio 3.- Al gquemar 2,35 g de benceno, CsHs, €n una bomba calorimétrica
a volumen constante, se desprenden, a 25 °C, 23 540 cal. Calcular el calor de
combustion del benceno a P constante y a esta misma T2.
CsHe (I) + 15/2 O2(g) — 6 CO2(g) + 3 H20 (I).

e Sielnumero de moles An =0, resulta: Qv = Qp.
Ejercicio 4.- Calcular la diferencia entre Qv y Qp, para la combustion de la

glucosa a 18 °C, segun la ecuacion:
CeH1206 (s) + 6 O2(g) —» 6 CO2(g) + 6 H20 (I).

3 ECUACIONES TERMOQUIMICAS

Son aquellas ecuaciones quimicas que se escriben acompafiadas de su
correspondiente balance energético:

CsHs (I) + 5 02(g) —»3 CO2(g) + 4 H20 (I) + 2180 kJ;

donde se desprenden 2180 kJ por cada mol de propano. Sin embargo, es mas
frecuente expresarla como:

CsHs (I) + 5 O2(g) —»3 CO2(g) +4 H20 (I) ; AHO = — 2180 kJ/mol;

pues si se desprende calor, desciende la entalpia en el proceso. En los diagramas
entalpicos se aprecia:
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Reaccion exoténmica

Reaccidn endotérmica
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= ar& & AH >0
Reactivos

" Camino de reaccién — " Camino de reaccion —

La entalpia de combustién o calor de combustion de una sustancia es la
energia térmica desprendida cuando 1 mol de dicha sustancia arde completamente
en oxigeno a presion de 1 atmésfera. En la tabla se recogen las entalpias estandar
de combustién de algunas sustancias:

Sustancia AH Sustancia AHP
(kJ/mol) (kJ/mol)
Hidrégeno, Hz (g) — 285,8 Acetileno, CzH2 (g) —1299,6
Carbon, C (s) - 393,5 Benceno, CeHs (l) -3267,7
Metano, CHa (g) - 890,4 Etano, CzHe (1) —1559,9
Metanol, CH3OH () |- 726,3 Sacarosa, C12H22011 (S) |- 5 685,6

La entalpia de disociacién o calor de disociacion de una sustancia es la
energia necesaria para descomponer 1 mol de dicha sustancia, en sus atomos
constituyentes en estado gaseoso. Los valores de algunas sustancias son:

Ecuacion de AH (kJ/mol)
disociacion
F.(@) > 2F(g) + 47,4
Clz (g0 - 2Cl(g) + 242.6
H2(g) — 2H(Q9) +436,0
0:2(9) >20(9) +498,0
N2 (g) — 2N (9) + 9414

Otras entalpias o calores muy utilizados son la entalpia de cambio de
estado y de disolucién. En la primera es la energia en juego, necesaria, para
cambiar 1 mol de una sustancia de estado de agregacion. En el segundo caso, la
energia intercambiada cuando 1 mol de sustancia se disuelve por completo en una
cantidad suficiente de disolvente.

4 ADITIVIDAD DE LAS ENTALPIAS DE REACCION

Ya que la entalpia es una funcion de estado,

su variacion en el transcurso de una reaccion ha de 3 Reactivos
depender so6lo de los estados inicial y final. Este :E lAH
concepto se ve con claridad en el diagrama entalpico: * ’
.
1 intermedios
lAHS
Se deduce del mismo: AH1 = AH2 + AHg; S
expresion que constituye la llamada ley de Hess o L—I
aditividad de las entalpias de reaccién, enunciada _ )
Camino 1 Camino 2

por el ruso G. H. Hess en 1840. Su utilidad se debe a la
AH, = AH, + AH,
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determinacién de los calores de reaccion de procesos dificiles de realizar en el
laboratorio.

Ejercicio 5.- Hallar el calor de la reaccion: Cgrafito) + O2(g)—>CO(g) + ¥2 O2 (Q),
verficada en C.E., sabiendo que las entalpias estandar de combustion del grafito y
del mondxido de carbono son —393,05 y —238 kJ/mol, respectivamente.

El planteamiento para resolver el ejercicio podria ser asi: Las ecuaciones
quimicas son:

C + 0, (g)—>CO(g)+—O (9) AH®,=

grafito

CO(g)+ Eo2 (g) > CO, () AH®,= - 238,00 k]

Coio + 0,(0) > CO,(g)  AHC,=-393,05 kJ

grafito

El diagrama del proceso podria representarse asi:

Estado imicial Estado final
C+ 0, + 0,
\ / At
CO+ Y0

Estado intermedio

Ejercicio 6.- Calcular la variacion de entalpia que tiene lugar en la reaccion:
C (s) + 2 Hz2 (g) —» CHa (g), teniendo en cuenta las entalpias de combustién del
carbono, hidrégeno y metano, que aparecen en la tabla de la pagina 5.

5 ENTALPIAS NORMALES DE FORMACION

Entalpia normal o estdandar de formacion de un compuesto, AH%, es la
variacion de entalpia que tiene lugar cuando se forma 1 mol de dicho compuesto en
su estado normal, a partir de sus correspondientes elementos también en estado
estandar.

Como estados normales de cada elemento o compuesto se consideran sus
formas fisicas mas estables en las C.E. Se deduce que las AH® de los elementos, en
sus formas mas estables, son nulas.

Ejercicio 7.- ,Qué valor poseeran AH% del hidrogeno molecular, oxigeno
molecular y grafito, en comparacién con el hidrégeno atébmico, oxigeno atdbmico y
diamante?

En la tabla se recogen los valores de entalpia normal de formacion de algunos
compuestos:

Compuestos
inorganicos

Compuestos

(o)
AHOt (kJ/mol) orgANicos

AHOt (kJ/mol)
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H20 (g) -241,8 CsH1o -124,7
H20 (1) —285,8 CH3COOH (1) -487,0
CaO (s) —635,1 CHa4 () -74,9
CaCOs (s) -1 206,9 CsHs (9) -103,
CO2 (9) -393,5 CsHs (1) +49,0

Conociendo las entalpias de formacion de las sustancias que intervienen en
una reaccion quimica, es posible calcular la variacion de entalpia correspondiente
que tiene lugar en ella, o sea, el calor de reaccidn correspondiente. Sélo tendremos
en cuenta el diagrama entalpico y aplicar la ley de Hess (suponemos que todos los
procesos son exotérmicos): AH°R = XAH% (productos) — XAH% (reactivos)

Elementos

0 .
= Hf freactivod

0
TH; (productos)

Debemos tener en cuenta los coeficientes estequiométricos de cada
sustancia, que aparecen en la ecuacion quimica ajustada: AH°R = Xnp-AH%p
(productos) — Znr-AH% (reactivos); los subindices p y r indican productos y reactivos,
respectivamente.

Ejercicio 8.- Calcular la variacibn de entalpia correspondiente a la
descomposicion térmica del carbonato de calcio en 6xido de calcio y diéxido de
carbono, verificada en C.E. CaCOs (s) —» CaO (s) + CO2 (g)

Ejercicio 9.- Hallar la entalpia de combustién del butano en C.E., sabiendo
que arde de acuerdo con la ecuacion:
CaHio (I) + 13/2 O2 (g) > 4 CO2(g) + 5 H20 (l).

Ejercicio 10.- Dadas las ecuaciones termoquimicas siguientes:
C(s)+02(g) > CO2(0); AH% = -393,5 kJ/mol
Hz2 (g) + ¥2 O2 (g) — H20 (I); AH®%, = —285,8 kJ/mol
CH3COOH (I) + 2 02 (g) > 2 CO2(g) + 2 H20 (1) ; AH®: = -870,3 kJ/mol.
Hallar la entalpia normal de formacion del 4cido acético.

6 ENERGIAS DE ENLACE

En toda reaccion quimica se produce una ruptura de enlaces en los reactivos,
a la vez que se forman nuevos enlaces caracteristicos de los productos de la
reaccion. Para romper enlaces se requiere suministrar energia al sistema, que
conlleva a un aumento de entalpia; por el contrario, al formarse nuevos enlaces, se
desprende energia, con lo que la entalpia del sistema disminuye.

Se llama energia de enlace o disociacion (en realidad, entalpia), a la
energia necesaria para romper un mol de dichos enlaces.
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La energia de un enlace A-B es la variacion de entalpia que tiene lugar
cuando un mol de moléculas gaseosas AB se disocia en sus 4&tomos constituyentes,
Ay B. Sera necesario conocer AH% del compuesto AB, asi como las entalpias de
disociacion, sublimacién o vaporizacion implicadas en en proceso.

Ejercicio 11.- Hallar la energia del enlace H-CI, sabiendo que la entalpia de
formacion del HCl y las de disociacion del H2 y Cl2 son, respectivamente, —92,3
kJ/mol, 436 kJ/mol y 242,6 kJ/mol.

La energia de enlace en una molécula diatobmica puede definirse como la
energia de disociacion de la misma. Si se trata de moléculas poliatbmicas cuyos
enlaces sean todos idénticos, la energia media de enlace sera igual al cociente
entre la energia de disociaciéon de la molécula y el numero de enlaces
presentes en ella. La energia media no suele responder a ningun proceso real, por
ejemplo: H20 (g) — O (g) + 2 H(g); AH° = 925,5 kJ/mol, por lo que la energia media
del enlace O—H seréa de 462,8 kJ/mol.

Los procesos reales, de valores distintos al valor medio, que tienen lugar son:

= H20 (g) > OH (g) + H(g); AH°1=500,8 kJ/mol
= OH(g) > O (g) + H(g); AH°2=424,7 kJ/mol

Ejercicio 12.- Calcular la energia media del enlace C-H en el metano,
teniendo en cuenta los siguientes datos:

a) C(g) > C (grafio); AH®% = -713,0 kJ/mol.

b) 2H (g) > H2(9) ; AH% = -436,0 kJ/mol.

C) C (grafito) + 2 H2 (g) > CHa (g) ; AH% = —-74,9 kd/mol.

En la tabla siguiente se recogen las energias de los enlaces mas importantes,
expresadas en kJ/mol:

Enlace | Energia (kJ/mol) Enlace (Ekr‘;?r:qgcl)f;
H-H 436 C=C 610
CH 415 C=N 615
N-H 390 C=0 730
O-H 460 N=N 418
C_C 347 0o=0 494
C-N 285 C=C 830
C-0O 352 C=N 887
N—N 159 N=N 946

Los valores de la tabla son energias medias, pues la energia de un enlace
determinado, depende ligeramente de los demas atomos que estén unidos a cada
uno de los que configuran el enlace en cuestion, por ejemplo, el enlace C-C es
diferente en el etano y en el &cido acético.
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Calculo de la entalpia de la reaccion a partir de las energias de enlace

Aplicando la ley de Hess también puede obtenerse la energia de una reaccion si
sabemos qué enlaces se tienen que romper y cuéles se tienen que formar. Para ello
utilizaremos la siguiente expresion:

AH° =Xenergia enlaces rotos — Zenergia enlaces formados

Ejercicio 13.- Calcular la variacibn de entalpia de la reaccion de
hidrogenacion del etileno para formar etano: CH2 = CH2 + H2 — CH3s — CHzs, a partir
de las energias medias de enlace de la tabla anterior.

7 SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. LA ENTROPIA

Supongamos un sistema aislado que evoluciona espontaneamente, por
ejemplo, un gas ideal que se expansiona en el vacio. Dicho proceso se denomina
irreversible, pues para devolver el gas al estado inicial es necesario comprimirlo, lo
cual requiere un aporte de energia, en forma de trabajo, desde el exterior. Si
observamos otros sistemas andalogos, concluimos que, en general, todos los
procesos naturales son irreversibles.

La fusion y vaporizacidbn de una sustancia, la disolucién de un sélido con
absorcion de calor,... son procesos en los que aumenta el desorden, pues se hace
mayor el nimero y/o la movilidad de las particulas presentes. Las consideraciones
anteriores, se resumen en el seqgundo principio de la Termodinamica, enunciado

por Rudolf J. E. Clausius y W. Thomson, (Lord Kelvin): [todos los sistemas|
laislados tienden espontaneamente al desorden | En la figura siguiente, se ilustra

el aumento del desorden, en los procesos de cambio de estado, disolucion y
dilatacion térmica:

eo %00
B % | @R —— 508
... OOOOO
solide Liquide Liguido f1%]
o Q0
o ¢ o -
(5] o cog%
SaliderLiguido disalucién Solido. T. Solida. T, (T.>T.)

El grado de desorden de un sistema se puede determinar mediante una
nueva magnitud termodinamica, llamada entropia, S. Se trata de una funcién de
estado, cuyas variaciones en realidad soOlo pueden medirse en procesos
reversibles, que son aquellos cuyo sentido puede invertirse en cualquier instante,
con so6lo modificar las condiciones externas, de una manera infinitamente lenta, de
tal forma que el sistema siempre se encuentra en equilibrio. Esta situacion es ideal,
aungque podemos buscar un simil en un gas que, colocado en un cilindro provisto de
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un émbolo, puede expandirse o comprimirse, quitando o colocando pesas
extremadamente pequefias sobre dicho émbolo.

En los procesos reversibles, a temperatura constante, se demuestra que la
variacion de entropia es igual al calor absorbido por el sistema, dividido entre la
temperatura absoluta: AS = Qrev/T . Las unidades en el sistema internacional es J/K.

Ejercicio 14.- Hallar la variacién de entropia que tiene lugar al fundirse 1 mol
de hielo a 0° C y a la presién atmosférica. Qfnielo) = 5,98-10° J/ kg

En los cambios irreversibles, la variacién de entropia cumple: AS > Qirrev/T.

Por tanto, cuando en un sistema aislado tiene lugar un proceso reversible, la
variacion de entropia es nula; pues, Q = 0, Y ASsistema_aislado = 0. En cambio, en un
proceso irreversible, ASsistema aislado > 0 .

Ya que en los procesos irreversibles tiene lugar un aumento del desorden, y
ademas, de la entropia, podemos decir que si un sistema estd muy desordenado, su
entropia sera grande, y al contrario, si estd muy ordenado el valor de su entropia
sera pequefio. Asi, lun cristal perfecto, a la temperatura de 0 K, sin eneriilgl

lalguna de vibracién, tendra entropia nula (tercer principio de la Termodinamica).

En general: Sseiido i6nico > Ssélido metalico > Ssélido atémico -

Como el Universo es un sistema aislado, donde se producen procesos
irreversibles, de forma continua, podemos decir que la entropia del Universo crece
constantemente con el tiempo.

Entropia molar estandar de una sustancia, S°, es la diferencia de entropia
de un mol de dicha sustancia en C.E. con respecto a la que le corresponde en el
cero absoluto. En la tabla siguiente se recogen los valores de la entropia molar
estandar de algunas sustancias:

Sdlidos S° (J/mol-K) | Liquidos (J/rr?gl-K) Gases |S° (J/mol-K)
C(diamante) 2,43 H20 70,0 N2 1915
C(grafito) 5,73 NHs 192,5 H2 130,6
Ag 42,7 HCI 186,7 CO 1979

Las variaciones de entropia en una reaccion vendran dadas por la expresion:
ASCPr = ZS° (productos) — £S° (reactivos); o bien
AS°r = Znp-S% (productos) — n;-S° (reactivos).

Ejercicio 15.- Hallar la variacion de entropia en C.E. que corresponde a las
reacciones:
N2 (g) + 3 H2(g) > 2 NHs (I);
C (grafito) + H20(l) ->CO (g) + Hz2 (9).
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8 ENERGIA DE GIBBS

La mayoria de los sistemas quimicos no estan aislados, sino que se trata de
sistemas cerrados que intercambian energia con el ambiente. En estos casos :
ASsistema cerrado + ASalrededores > 0, evolucionando el sistema espontaneamente de
forma que tienda a hacerse minima la entalpia y/o maxima la entropia. En algunos
procesos, ambas tendencias estan contrapuestas, por lo que para predecir el sentido
de la evolucion espontanea, se hace necesario introducir una nueva funcion de
estado, llamada energia de Gibbs (antigua entalpia libre), G, en honor de J. W.
Gibbs, definida como:

G=H-TS=U+PV-TS.

Al ser AG = AU + PAV + VAP — TAS —SAT = Q + VAP —TAS- SAT; para un
proceso isotérmico (AT = 0) e isobarico (AP = 0): AG = Q —TAS|.

Como en los procesos irreversibles Q < TAS = AG < 0; mientras que en un
proceso reversibles, Q = TAS = AG = 0.

Para que un proceso isotérmico e isobarico que tiene lugar en un sistema
cerrado se produzca espontaneamente, es necesario que vaya acompafiado de
una disminucion de la energia de Gibbs: AG < 0.

Segun esto: si AG < 0, el proceso es espontaneo; si AG = 0, el sistema esta
en equilibrio; si AG > 0, se produce espontaneamente la reaccion inversa. llustramos
estas consideraciones con el grafico siguiente:

G
i
Esponténeo — P . < Esponté@neo
<« : »
Equilibrio
Todo reactanties Tedo productos

Extensién de la reaccibn —— P

Ese criterio solo se aplica a sistemas cerrados, no a sistemas abiertos donde
se intercambia energia y materia con el exterior. En resumen:

Sistema Condiciones constantes Criterio de espontaneidad
Aislado Energia y materia S>0

Cerrado Presion y temperatura G<0

Abierto - -

Teniendo en cuenta que para un proceso isotérmico e isobarico AG=AH-TAS,
pueden considerarse los cuatro casos siguientes:
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Caso AH AS Espontaneidad
1 <0 >0 Siempre
2 <0 <0 A temperatura baja
3 >0 > 0 A temperatura alta
4 >0 <0 Nunca

Ejercicio 16.- ¢Sera espontanea la reaccion:
N20 (g) > N2 (g) + %2 O2 (g) ; AH° = -81,6 kJ; AS® = 75,3 J/IK?

Ejercicio 17.- ¢Sera espontanea la siguiente reaccion verificada en
condiciones estandar?: Br2 (g) + Cl2 (g) — 2 BrCl (g)
AH® = 29,3 kJ, S°(BrCl) = 239,7 J/mol-K; S°(Clz) = 223,0 J/mol-K; S°(Br2) = 152,3
J/mol-K.

9 INFLUENCIA DE LA TEMPERATURA EN LA ESPONTANEIDAD

Cuando en una reaccién quimica AH y AS tienen signos opuestos, la
espontaneidad de dicha reaccion viene influida en gran medida por la temperatura:
e A temperaturas bajas, como TAS << AH, y AG — AH, las reacciones
exotérmicas seran espontaneas, y las endotérmicas no.
e A temperaturas altas, como TAS >> AH, y AG — -TAS, seran espontaneas las
reacciones que acarreen un aumento del desorden.
Por esta raz6n un aumento de temperatura favorece la descomposicion de
una molécula compleja en otras mas sencillas, o incluso en sus &tomos
constituyentes.

Ejercicio 18.- Sabiendo que para la vaporizacién del agua:
H20 () > H20 (g), a P =1 atm,
AH = 44,275 kJ/mol y AS = 118,7 J/mol-K, y suponiendo que ambas funciones de
estado sean independientes de la temperatura, determinar la espontaneidad o no de
dicho proceso a las temperaturas de 273 K, 373 Ky 500 K.

10 ENTALPIA LIBRE NORMAL (O ENERGIA DE GIBBS) DE FORMACION

La energia libre de Gibbs es una funcién de estado, pudiendo definirse para
cada compuesto una entalpia libre normal de formacién, AG®%, como la variacion
de entalpia libre que se produce cuando se forma un mol de un compuesto a partir
de sus elementos en C.E. Algunos valores son:

Compuestos o Compuestos o

inorganicos AG®t (kJ/mol) organicos AG®t (kJ/mol)
H2 O (9) —-228,6 CHa (9) -50,8
CO2 (9) -394,4 CaHio (Q) -15,7

Las entalpias libres normales de formacion de los elementos en su forma
fisica mas estable son nulas.
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Los valores de AG® resultan de gran utilidad para predecir la estabilidad de
un compuesto respecto a la descomposicidén en sus elementos. Si AG% es negativo,
el compuesto sera estable, tanto mayor cuanto mayor sea el valor absoluto de AG®;
si AG% > 0, el compuesto se descompondra en sus elementos de forma espontanea.
Por otra parte, las energias de Gibbs, lo mismo que las entalpias, son aditivas:

AG°r = XAGP (productos) — ZAGP (reactivos) o bien

AGP°r = Znp-AG% (prod.) — Znr-AG® (react.).

Ejercicio 19.- Hallar la variacién de energia de Gibbs que corresponde a la
reaccion de combustion del butano, en C.E.

El valor de AG nos informa sobre la evolucién de la espontaneidad, pero no
sobre su velocidad; muchos hidrocarburos tienen tendencia a descomponerse
espontaneamente en sus elementos, sin embargo, la velocidad es tan pequefia a
temperatura ambiente, que resultan carentes de aplicacion practica en la industria o
en el laboratorio.
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PREGUNTAS DE SELECTIVIDAD

1.- a) Calcule la variacion de entalpia estandar de formacion del acetileno (etino) a
partir de las entalpias estandares de combustion (kJ/mol) del hidrégeno, C(grafito) y
acetileno cuyos valores son, respectivamente: -285,3; -393,3 y —1298,3. b) Calcule el
calor desprendido, a presion constante, cuando se quema 1 kg de acetileno. Masas
atomicas: H=1; C=12.

2.- a) Calcule la variacion de entalpia estandar correspondiente a la reaccion:
ZnS(s) + 3/2 O2(g) — ZnO(s) + SO2(g)
b) ¢ Qué calor se absorbe o desprende, a presién constante, cuando reaccionan 100
g de ZnS(s) con oxigeno en exceso?
Datos: AH{(ZnS(s)) = -202,9 kJ/mol; AH?(ZnO(s)) = -348,0 kJ/mol;

AH{ (SO2(Q)) = -296,1 kJ/mol
Masas atémicas: O=16; S=32; Zn=65,4.

3.- Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Toda reaccion exotérmica es espontanea.

b) En toda reaccion quimica espontanea, la variacion de entropia es positiva.

c) En el cambio de estado H20 (I) - H20 (g) se produce un aumento de entropia.

4.- El amoniaco, a 25 °C y 1 atm, se puede oxidar segun la reaccion:
4 NHs (g) +502(g) —» 4 NO(g) + 6 H20()
Calcule: a) la variacion de entalpia.
b) La variacion de energia interna.
Datos: R = 8,31 J-K'*mol?,
AH{ (NHs (g)) = -46,2 kJ/mol,
AH{ (NO(g)) = 90,4 kJ/mol,

AH? (H20(l)) = -285,8 kJ/mol.

5.- El sulfuro de cinc al tratarlo con oxigeno reacciona segun:
27ZnS(s) + 302(g) — 22Zn0O(s) + 2 SO2(g)

Si las entalpias de formacion de las diferentes especies expresadas en kJ/mol son:
(ZnS)= -184,1; (ZnO) = -349,3; (SO2) = -70,9. a) ¢Cudl sera el calor, a presion
constante de una atmosfera, que se desprendera cuando reaccionen 17 gramos de
sulfuro de cinc con exceso de oxigeno? b) ¢ Cuantos litros de SO2, medidos a 25 °C
y a una atmosfera, se obtendran?

Datos: R = 0,082 atm-L-K*mol! Masas atémicas: O=16; S=32; Zn=65,4.

6.- Uno de los alimentos mas consumido es la sacarosa Ci2H22011. Cuando
reacciona con el oxigeno se transforma en dioxido de carbono y agua
desprendiendo 348,9 kJ/mol, a la presion de una atmésfera. El torrente sanguineo
absorbe, por término medio, 26 moles de Oz en 24 horas. Con esta cantidad de
oxigeno: a) ¢ Cuantos gramos de sacarosa se pueden quemar al dia? b) ¢Cuantos
kJ se produciran en la combustion?
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Masas atémicas: H=1; C=12; O=16.

7.- El proceso de fotosintesis se puede representar por la ecuacion:
6 CO2(g) + 6 H20(I) » CeH1206(s) + 6 O2(g) AH° = 3402,8 kJ
Calcule:
a) La entalpia de formacién estandar de la glucosa, CsH120s.
b) La energia necesaria para la formacibn de 500 g de glucosa mediante
fotosintesis.
Datos: AHP[H20(1)] = -285,8 kJ/mol; AHL[CO2(g)] = -393,5 kJ/mol.
Masas atomicas: C = 12; H=1; O = 16.
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ACTIVIDADES DE AMPLIACION

A1l: Al vaporizarse 1 mol de agua liquida, a la temperatura de ebullicion y a la
presion de 1 atmdsfera, se absorben 9,7 kcal. El sistema realiza trabajo sobre la
atmosfera que le rodea, a causa de la variacion de volumen que tiene lugar cuando
el agua pasa de liquido a vapor. Calcular:

a.- Trabajo realizado por 1 mol de agua liquida, sabiendo que su volumen a
373 K es 0,019 litros y considerando que el vapor se comporta como un gas ideal.

b.- AH y AU para el proceso.

A2: El apagado de la cal viva consiste en la reaccion:
CaO (s) + H20 (I) > Ca(OH)2 (s); AH = -15,6 kcal.
¢ Cuénto calor se desprende al reaccionar 250 kg de cal viva?

A3: La entalpia estandar de combustion del butano es —-2878,6 kJ/mol.
Calcular la energia total que puede obtenerse de una bombona de butano que
contiene 4 kg de gas, al quemarlo en C.E.

A4: La entalpia estdndar de combustiébn del butano gasesoso, para dar
diéxido de carbono y agua liquida, es —2878,6 kJ/mol. Las entalpias de formacion
estandar de estas dos Ultimas sustancias son, respectivamente, —393,5 y -285,8
kJ/mol. Calcular, para el butano:

a.- Su calor de formacién a presion constante.

b.- Su calor de formacién a volumen constante

A5: En la combustién a volumen constante y a 25 °C, de 1 gramo de acido
tartarico sélido (HOOC-CHOH-CHOH-COOH) se desprenden 1840 calorias. Las
entalpias de formacion del CO2 (g) y del H20 (I) son respectivamente, —393,5 y
—285,8 kJ/mol. Calcular la entalpia de formacién del acido tartarico.

A6: Para la obtenciobn de oxigeno en el laboratorio se utiliza la
descomposicion térmica del cloruro de potasio segun la ecuacion:

2 KCIO3 (s) — 2 KCI (s) + 3 02 (g):; AH® = —89,5 kJ.

Calcular la energia calorifica que se desprende al obtener 20 litros de Oz,
medidos a 25°C y 1 atm.

AT: El calor de combustion de la glucosa, CeH120s, es —2816,8 kJ/mol, y el del
etanol, C2HsOH, —-1366,9 kJ/mol. Calcular el calor desprendido cuando se forma 1
mol de etanol por fermentacion de la glucosa:

CeH1206 — 2C2Hs0H + 2CO2 ().
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A8: A partir del diagrama entalpico de la figura, se desea saber:

a.- ¢Cuales de los procesos I, Il ¢ Il Hytkeal)
representan, respectivamente, la combustion " e Hogy + 3 Uy
del propano y la reaccion de formacion de este
hidrocarburo a partir de sus elementos?

b.- ¢ Cuanto vale el calor de formacion a I
presion constante (entalpia de formacion) del  -24.6f=-=-==d4-==-
propano a partir de sus elementos? ¢Es un
proceso endotérmico o exotérmico?

c.- Conociendo que la combustion de un
mol de hidrogeno gas (dando agua liquida) e
desprende 68,3 kcal, ¢cuanto vale la entalpia
de formacion del dioxido de carbono a partir de
sus elementos? ¢ Es un proceso endotérmico o
exotérmico? N _\2 COug + 4 H .0

A9: Sabiendo que las entalpias estdndar de formacion del carbonato de
calcio, del 6xido de calcio y del diéxido de carbono son, respectivamente, —1.206,9;
-635,1 y -393,5 kJ/mol, hallar la cantidad de calor que se necesita para
descomponer 6 toneladas de piedra caliza del 85 % de riqueza. La reaccion que
tiene lugar es la siguiente: CaCOs (s) — CaO (s) + CO2 (g)

A10: Calcular la entalpia de formacion del 6xido de cinc con los datos
siguientes:

a.- H2SOa4 (aq) + Zn (s) —» ZnS0a4(aq) + H2(0); AHa = -80,1 kcal

b.-2H2(g) + O2(g) > 2 H20 (I); AHb = -136,6 kcal

C.- H2SO4 (aq) + ZnO (s) » ZnSO4(aq) + H20 (I); AHc =-50,52 kcal.

A1l1l: Calcular la entalpia estandar de formacion del acido férmico, HCOOH,
con los datos siguientes:

a.- HCOOH +%2 02 - CO2 +H20; AHCa = -62 kcal
b.-CO+ %% 02— CO2; AH°b = —68 kcal
c-Ha+ %202— H20; AH°c = —68 kcal
d-C+ 02— CO; AH°d = -29 kcal

A12: Sabiendo que las entalpias normales de formacion del CO (g) y del
CO2(g) son, respectivamente, —-110,5 y —-393,5 kJ/mol:

a.- Calcular la variacion de entalpia que corresponde a la siguiente reaccion
enC.E..CO+ 02— CO2

b.- Durante la década de los afios cuarenta se utilizé en Espafia, como
combustible para motores, el monéxido de carbono procedente de la combustion del
carbén. ¢Qué cantidad de calor se producia al quemarse 100 m? de mondxido de
carbono, medidos en C.E.?

A13: Dibujar el diagrama entélpico de la reaccion: S (s) + Hz2 (g) > H2S (9) ;
AH= -5,3 kcal/mol.

APUNTES DE QUIMICA- 2° BACHILLERATO LES.SIERRADEMIAS 17/21



—]

v
Termoguimica —

Al4: En la fermentacion de la glucosa (CeH1206 — 2 C2HsOH + 2 CO2) se
obtienen etanol y diéxido de carbono. Sabiendo que en la combustion completa de la
glucosa y del etanol se desprenden, respectivamente, 3,74 kcal/lg y 7,11 kcal/g,
calcular el calor de la reaccion de fermentacion de la glucosa, indicando
explicitamente al final si el proceso es endotérmico o exotérmico.

A15: Dadas las siguientes ecuaciones termoquimicas:

a. l2(g) +Hz2(g) > 2HI(9); AHa = -0,8 kcal;
b. 12(s) +H2(g) > 2 HI (9) ; AH®b = 12,0 kcal,
c. I2(g) +H2(g) » 2 HI (aq) ; AH°c = -26,8 kcal.
Calcular:

a.- El calor latente molar de sublimacién del yodo: 12 (s) — 12 (Q).

b.- El calor de disolucién molar del yoduro de hidrégeno: Hl (g) —»HI (aq).

c.- La cantidad de calor necesario para disociar en sus componentes
gaseosos el yoduro de hidrégeno contenido, a 25 °C, en un matraz de 750 cm® a la
presion de 800 mm de Hg.

A16: A partir de las energias medias de los siguientes enlaces C-C, C=C, C-H
y H-H, respectivamente son: 347, 830, 415 y 436 kJ/mol, hallar el valor aproximado
de la entalpia estandar de hidrogenacion del acetileno a etano:
CH=CH + 2 H2 > CH3-CHs

A17: Sabiendo que las energias medias de los enlaces H-H, O=0, C-C, C-H,
C-O y O-H son, respectivamente: 436, 494, 347, 415, 352 y 460 kJ/mol y que la
entalpia estandar de sublimacién del grafito es 718,6 kJ/mol, hallar el valor de la
entalpia normal de formacion del etanol en estado gaseoso.

A18: Calcular la entalpia de combustion del octano (CsHis). Las energias
medias de los enlaces C-C, C-H, O=0, C=0 y O-H son, respectivamente: 347, 415,
494, 730 y 460 kJ/mol.

A19: Para la reaccion de formacion del agua: %2 Oz2(g) + Hz (g) — H20 (9);
AH° = -58 kcal/mol y AS°® = -10,7 cal/mol-K. Calcular:

a.- Si el proceso es espontaneo a 25 °C.

b.- La temperatura a la que se alcanza el equilibrio.

c.- ¢Cudles serian las condiciones mas favorables para obtener vapor de
agua?

A20: En la reaccion Ag20 (s) > 2 Ag (s) + 2 02(g); AH° = 7,31 kcal y AS° =
0,0158 kcal/K. Con la aproximacion de que permanezcan independientes de la
temperatura, predecir en qué sentido sera espontanea la reaccion:

a.- A 25 °Cy 1 atmosfera.

b.- A 400 °C y 1 atmosfera.

.- ¢A qué temperatura se hallara en equilibrio?
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A21: En la reaccion: CHa (g) + 2 O2 (g) —» CO2 (g) + 2 H20 (g), ¢AG y AH
tienen casi el mismo valor?

A22: Indicar el signo de la variacion de entropia en las siguientes reacciones
quimicas:

a.- CaCOs (s) »CaO (s) + CO2(9)

b.- HCI (g) + NHs (g) — NHa4CI (s)

c.-C (s) + Oz2(g) > CO2(g)

A23: Dada la siguiente ecuacion termoquimica:
2H2(g)+ O2(9) > 2H20(0); AH° = -483,6 kJ,

sefalar cudles de las siguientes afirmaciones son correctas y cuéles falsas:

a.- Al formarse 18 g de agua en C.E. se desprenden 483,6 kJ.

b.- La formacion del agua es una reaccidbn muy exotérmica.

c.- Dado que AH° << 0, la formacion del agua es, con casi completa
seguridad, un proceso espontaneo.

d.- La reaccion de formacion del agua sera muy rapida.

A24: Con los siguientes datos:

Sustancias H2S (g) SO2 (9) H20 () S (s)
AH® (kcal/mol) -5,3 —-70,9 —68,3 0
SO (cal/mol-K) 49,15 59,24 16,75 7,62

determinar los valores de AH°, AS° y AG®° para la reaccion:
2 H2S (g) + SO2(g) > 2H20 (I) +3 S (s)

A25: Para obtener cloruro de etilo podemos emplear dos métodos distintos:

1.- C2Hs (g) + Cl2 (g) —» C2HsCl (g) + HCI (g) AS° = 2,09 J/mol-K
2.- C2Ha4 (g) + HCI (g) — C2HsCI (g) AS°® =-128,6 J/mol-K

Por otra parte, también sabemos que:
AH% (C2HsCl) = -104,9 kJ/mol

AH% (HCI) = -92,3 kJ/mol

AHO% (C2Hs) = —84,7 kJ/mol

AH% (C2H4) = 52,3 kJ/mol

¢, Cual de los dos métodos es preferible?
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SOLUCIONES A LOS EJERCICIOS DEL TEMA 4

1- 1344

2- a)50J b)-450J

3- 3,262 10 J/mol

4- Qp=0Qv

5-  AH1° = AH% — AH% = -393,05 kJ — (-238 kJ) = —-155 kJ

6- AH°=-74,7kJ

7- AH?® =0 en los tres casos

8- AH°=178,3kJ

9- AH°=-2878,3 kJ

10- AH° =-488,3 kJ

11- En-ci=431,6 kJ

12- EcH=415kJ

13- AH°=-131 kJ

14- AS =0,394 J mol?!-K?

15- AS=-198,3JK?! ; AS=252,77J K?

16- A cualquier temperatura sera espontanea (AG < 0)

17- Si(AG=-1721,8J<0)

18- A 273K no es espontadnea; a 373K estd en equilibrio; a 500 K es
espontanea

19- AG° =-2704,9 KJ

PREGUNTAS DE SELECTIVIDAD

S1- a) 226,4 kJ b) 8707,7 kJ

S2- a)-441,2kJ b)-452,98 kJ

S3-a)Fb)F ¢V

S4- a) AH°=-1168,4 kJ b) AU°=-1156018,1 J
S5- a) -40,14 kJ b) 4,26 |

S6- a) 741 g b)- 755,95 kJ

S7- a) AH° =673 kJ b) 9452,2 kJ

ACTIVIDADES DE AMPLIACION

Al- a)3096,4J b)AH =40546J; AU =37446J

A2- 291107,14 kJ

A3- 198524,14 kJ

A4- a)-124,4kJ b)-114,49 kJ

A5-  -1277,72 kJ

A6- 24,42 kJ

A7- 415kJ

A8- a) combustion (Il) ; formacion (1) b) -24,6 kcal (exotérmico) c) -94
kcal/mol (exotérmico)

A9- 19,0933 108 kJ
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A10- -97,88 kcal

All- -103 kcal

Al2- a)-283 kJ  mol' b) 1158127,4 kJ

Al4- AH =-19,08 kcal (proceso exotérmico)

Al15- a) 12,8 kcal b) -13 kcal c) 0,0129 kcal

Al16- -305 kJ - mol?

Al7- -241,8 kJ - mol?

Al18- AH =-3886 kJ - mol*

Al19- a) Si es espontaneo (AG <0) b) 5147,6 °C c) A temperaturas bajas

A20- a) No es espontanea (AG= 2,6016 kcal) b) Si es espontanea
(AG=-3,3234 kcal ) c¢) 189,66 °C

A21- Si, porque ASZ0

A22- a) AS>0 b) AS<O c) AS=0 (ligera disminucién)

A23- a)F b)V c)F d) F

A24- AH=-55,1 kcal/mol ; AS=-101,18 cal/mol K ; AG = - 24948,36 cal/mol

A25- Mejor el método 1, por ser mas espontaneo (AG°= - 113,1 J/mol y

AG®2= - 26,6 J/mol )
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