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10 Termoquimicay espontaneidad

10.1 Calores quimicos

10.2 Primer principio de la termodinamica

10.3 El primer principio y las reacciones quimicas

10.4 Espontaneidad y equilibrio

10.5 Energia libre y espontaneidad de las reacciones quimicas

10.1

10.2

Calores quimicos

Calor. El calor es la energia que se transfiere como resultado de una diferenciade temperatura entre un
sistemay sus alrededores. Unareaccion es exotérmica cuando desprendecalor a ambientey endotérmica
cuando lo toma de él. A menudo de distingue entre calor a presion constante (qp), cuando el proceso se
realizamanteniendo la presion constante y dejando variar el volumen, y calor a volumen constante (qy),
cuando se mantiene constante el volumen. Un procedimiento usual para medir el calor de unareaccion es
por medio de un calorimetro.

Capacidad calorifica. La capacidad calorifica (C) deuna sustanciaes el calor que se ha de suministrar a
una cantidad especifica para aumentar su temperatura una unidad. Se suele distinguir entre capacidad
calorifica a presion constante, Cp = (dg/dT )p y capacidad calorificaa volumen constante, C,, = (do/dT),,.
La capacidad calorifica especifica (c) es la capacidad calorifica por unidad de masa. La capacidad
calorificamolar (C,,) eslacapacidad calorifica por unidad de cantidad de sustancia (tabla 10.1).

Tabla 10.1. Capacidades calorificas molares de algunas sustancias

Sustancia Al  Ag(9 AgCl( Au(s Cu®) Hy@  H00) Ny@ NHy)
Cu I K mol™) 24,3 254 508 254 244 288 75,3 291 351
Primer principio de la termodinamica

Energiainterna. Sellamaenergia interna de un sistema a la energiatotal (cinética + potencial) de todas
las particulas que lo componen. Un sistema puede intercambiar energia (calor o trabajo) con el resto del
universo (sus alrededores). Como la energia no se puede crear ni destruir (ley de conservacion de la
energia), cuando un sistema intercambia calor o trabajo con sus alrededores, su energia interna se
modifica, de forma que AE = q + w. La energia interna de un sistema aislado (que no intercambia ni
materia ni energia con sus alrededores) es constante.

Tabla 10.2. Convenio de signos. + —
Energiainterna (AE) aumenta disminuye

Cadlor () dado a sistema cedido por € sistema
Trabajo (w) hecho sobre el sistema hecho por el sistema

Laenergiainternade una sustanciadepende del estado fisico (gas, liquido o solido), de latemperatura, y
de lapresion gue experimenta. Depende ademas de la cantidad de sustancia (es unapropiedad extensiva).
Laenergiainterna es una propiedad de estado, es decir, una propiedad independiente de como se preparo.
El calor absorbido o desprendido en una reaccion quimica no es una propiedad de estado ya que
depende de lamanera en la que serealizalareaccion. S el Unico trabajo que hace el sistema es en forma
de expansion, para una reaccion a presion constante, 0, = AE + pAV (donde pAV es el trabajo de
expansion a presion constante) y para unareaccion a volumen constante, q,, = AE.
Estado normal. Enlatabla 10.5 se recogen las condicionesen las que se considera que unasustancia esta
en estado termodinamico normal. Los valores normales de denotan con el simbolo °. Asi la entalpia
normal de unareaccion se denotaAH°. Latemperaturadel estadonormal puedeser cualquiera, pero si no
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se especifica, se supone que es 25 °C (298,15 K).

Entalpia. Se puede definir una nueva propiedad Ilamada entalpia (H) comoH = E + pV. Laentalpia es
también una propiedad de estado. EI cambio de entalpia (AH) de un sistema es igual al calor
intercambiado a presion constante, AH = AE + pAV = Op-

10.3 El primer principio y las reacciones quimicas
La ley de Hess. Hess (1802—-1850) observé que el calor que interviene en una reaccion quimica es
independiente de la forma en que ésta se realice. La ley de Hess significa que los calores son aditivos
(silemprey cuando las reaccionesse realicen en las mismascondiciones de presion y temperatura). Laley
de Hess es una consecuencia directa del primer principio de latermodinamica.
Aplicaciones de la ley de Hess. La ley de Hess puede aplicarse al calculo mediante ciclos
termodinadmicos de ental pias de procesos ficticios 0 de procesos no realizables en el [aboratorio.

L as ental pias de algunos tipos de reacciones son muy utilizadasen célculos termoquimicos, por 1o
gue reciben nombres especiales. entalpia de formacién de una sustancia, entalpia de red de un solido
ionico, entalpia de sublimacién o de fusion de un solido, ental pia de vaporizacion de un liquido, entalpia
de solvatacién de un i6n, entalpia de disolucion de una sustancia en otra, etc.

Tabla 10.3. Entalpias normales molares de combustién de algunas sustancias a 25° C*

Sustancia acetileno  benceno carbono mondéxido de carbono etanol glucosa  hidrégeno
Formula C,oHX(9) CeHg(l)  C(s), grefito CO(0) CoHgO()  CgHio06(8)  Hy(9)
AH® (kI mol -1 —-1300 —-3268 -394 -283 —-1368 —2808 —286
Sustancia metano metanol octano propano tolueno urea

Formula CH4(g) CH40(|) C8H 18(I) C3H8(g) C7H8(|) CH4ON 2(5)

AH° (kI mol _1) -890 —726 5471 —2220 -3910 —632

* El carbono se convierte en COy(g), el hidrogeno en H,O(g) y €l nitrégeno en N,(g).

10.4 Espontaneidad y equilibrio
Espontaneidad. Un proceso espontaneo es un proceso que tiene unatendencia natural a producirse sin
tener que ser realizado por una influenciaexterna. EI proceso reverso a un cambio espontdneo es no
espontaneo. El punto en el que cambia el sentido de la espontaneidad es el punto de equilibrio.
Principio de Le Chatelier. “Cuando un sistema en equilibrio se somete a una accion de cualquier
naturaleza, el sistema se desplaza haciaunanueva condicion de equilibrio, de forma que se opone adicha
accion”.
Segundo principio de la termodinamica. “No se puede transferir calor desde un objeto frio a un objeto
caliente sin consumir trabajo pararealizar la experiencia’ o “El trabajo puede convertirse completamente
en calor, pero el calor no puede convertirse completamente en trabajo”. Otraformulacién alternativa es
gue“en todo proceso real espontaneo, el desorden del universo aumenta’. Paramedir el desorden, se cred
una magnitud llamada entropia (S).

Boltzmann (1844-1906) propuso una formulapara calcular laentropia: S = (R/N,) In W, donde W
es el nimero de formas equivalentes de construccion del sistema. En un cristal perfecto de particulas
indistinguibles e inmoviles, W= 1, esdecir S= 0, lo que permite calcular entropias absol utas.

La entropia (tabla 10.4) aumentaa pasar de liquido a gas. La entropia aumenta al disolver un
solido o liquido en agua u otro disolvente, pero disminuye al disolver un gas en agua u otros disol ventes.

Tabla 10.4. Entropias normales molares de algunas sustanciasa 25° C

Sustancia H,O(0) HyO(g) NaCl(s) NaCl(ag) HCI(g) HCl(ag) NaCl(s) MgClx(s) AICI(s)
S° (IK1 mol—1 69,9 188,7 72,4 115,4 186,7 552 72,4 89,5 167
Sustancia CuSOy(s) CuSO4H0(s) CuSO4BEHL0O(S)  CuSO4BHYO(s)

s (3K mor 113 150 225 305
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La entropia aumenta en un solido i6nico con el nimero de iones por unidad. En una sustanciahidratada
aumenta con el nimero de moléculas de hidrato.

Energia libre y espontaneidad de las reacciones quimicas

Principio de Berthollet. Berthollet propuso en 1878 gue “todo cambio quimico que se produce sin la
intervencion de energia externatiende hacia la formacion de la sustancia o sustancias que liberan mayor
energia’. En otras palabras, |as reacciones espontaneas son exotérmicas. Sin embargo, muchos procesos
espontaneos son endotérmicos, por 1o que e principio de Berthollet no es valido.

Energia libre. Es el segundo principio de la termodinamica el que permite conocer el sentido de
espontaneidad de una reaccion quimica. En cualquier proceso espontaneo AS . iverso = ASygema *
AS, ededores > 0. Gibbs (1839-1903) demostro que, a presion y temperatura constantes, AS,egedores =
—AH g 4emd/T- POr lotanto, a presiony temperaturaconstantes, un proceso espontaneo se caracterizarapor
—TAS iverso = AHgstema— TASygtema < 0- Si se define una nueva propiedad |lamada energia libre (G)
como G = H-TS, entonces —TAS verso = AHgsema— T2Sigema = AGggema LA €NErgialibre es una
propiedad de estado cuyo cambio para un proceso indicasi éste es 0 no es espontaneo. En todo proceso
esponténeo, a presion y temperatura constantes, la energia libre desciende (AG < 0). Un sistema alcanza
el equilibrio cuando G llegaa su valor minimo (AG = 0). De acuerdo a la expresionpara la energialibre,
un proceso serd tanto mas probable que sea espontaneo cuanto mas exotérmico sea y cuanto mayor
aumento del desorden produzca.

Laenergialibre normal (G°) es laenergialibre en condiciones normales. La energialibre molar es
la energia libre por mol de sustancia. Al igual queen el caso delas entalpias, podemoshablar de energia
libre de formacion de una sustancia, energia libre de sublimacién o defusion deun sdlido, energialibre
de vaporizacion de un liquido, etc.

Sustancias termodinamicamente inestables. Una sustancia se dice que es termodinamicamenteinestable
respecto de sus elementos cuando el proceso de descomposicionen ellos es esponténeo, es decir, cuando
AG; es positivo. Asi, el benceno en condiciones normalesy a 25°C es termodinamicamente inestable
respecto de sus elementos:

CgHg(l) —> 6C(s) + 3H,(9) AG® =-124kJ

6C(s) + 3Hx(g) —»> CgHg(l) AG° =+124KkJ
Dependencia de la energialibre de la presion. Se puede demostrar que, en condicionesdistintas a las
normales, atemperatura constante, G = G° + RTInp/p°. En general, para un proceso

aA+bB - » cC+dD AG = AG° +RTInQ
donde Q esigua alarelacion de actividades y recibe e nombre de cociente de reaccion.
_ ag ag ... p_cC . ,
= 5 a=actividad = — = — (cuando e comportamiento esideal)
as ag p- cC

Tabla 10.5. Estados normalesy actividades en tabulaciones de energia libre y calculos de constantes de equilibrio
termodinamicas

Sustancia Estado normal Actividad ideal, a = p/p° = c/c®

Gas puro o0 en unamezcla Presion parcial del gas 1 atm Numéricamente igual alapresion parcia en atm
Liquido o sdlidos puros Liquido o sdlidospurosalam Igual al

Disolvente en una disolucion diluidaDisolvente puro Aproximadamenteigual a1

Soluto Disolucion 1 M del soluto Numéricamente igual ala concentracion molar

del soluto en mol/I

Trabajo maximo distinto al de expansién. Puede demostrarse que la energia libre representael trabajo
maximo distinto al de expansion que puede realizar de forma espontanea un sistema: AG = W,,4,
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Escribe la reaccion de formacién de cada compuesto:

a) Al,O4(8), b) TiCl,(l), c) Mg(OH),(s), d) NH,4NO4(s).

¢Es 1o mismo un proceso rdpido que un proceso espontaneo?

Sefial g, en las siguientes parejas de elementos, €l de mayor entropia:

a) una bargja en un paguete o las mismas cartas extendidas sobre una mesa.

b) diéxido de carbono, agua, compuestos de nitrégeno y minerales o el arbol crecido a partir de ellos.

C) una sustancia solida o la misma sustancia en disolucion.

d) agualiquida o agua gas, a100 °C.

€) 1 mol de XeO, sblido 0 1 mol de Xe gaseoso méas 2 moles de O, gaseoso.

Predice &l signo de la variacidn de entropia en las siguientes reacciones.

8) 200(g) +O,(@) ~ 20040); b) Mg(9) +Cly(g) — MgTI{9); ) CH, (@) + 205(g) ~ COAg) +2H,()

¢Un proceso exotérmico es siempre espontaneo?

Una misma cantidad de calor desprendida por €l sistema produce un aumento menor en el desorden de
“los alrededores’ a altas temperaturas que abajas (AS),egedores = 2Hgstemd/ T)- EXPlica este hecho.
Sefiala la afirmacion correcta para el proceso C(s) + O,(g) = CO,(g) a una temperaturay en unas
condiciones dadas en las que AG es—42 kJmol-L.

a) El sistema se encuentraen equilibrio.

b) Se formara CO,(g) espontaneamente.

¢) El CO,(g) se descompondréa espontaneamente.

Sefiala qué enunciados son correctos:

a) En todos |os procesos espontaneos, |os sistemas tienden al méximo de entropia.

b) En todos |os procesos espontaneos, |os sistemas tienden a minimo de energia.

¢) Todos |os procesos espontaneos son exotérmicos.

d) Las reacciones con AH° positivo y AS® positivo nunca pueden ser espontaness.

a) Unadisolucion acuosa de iones calcio, ¢tendramayor entropiaantes o después de hidratarse los iones
con agua?¢Por qué se hidratan entonces |0s iones?

b) Un mol de agua, ¢tendrd mayor entalpia antes o después de evaporarse?¢Por qué se evapora entonces?
Suponiendo que una reaccion alcanza su equilibrio a 200°C, y que su entalpia normal de reaccion es
+100 kJ, y considerando el efecto de la temperatura sobre la energia libre, muestracuando se favorecela
formacién de mas productos y cuando la de mas reactivossi se cambiala temperaturade repente a (a)
205 °Cy (b) 195°C. Asume gue la entalpiay la entropia de la reaccién no cambian.

Problemas

10.1

10.2

10.3

capacidad calorifica
Si hacen falta4,18 J para calentar una pepita de oro que pesa 18,69 g de 10,0 a 27,0°C, ¢cudl serala
capacidad calorifica especifica del oro?
¢Cuél es la capacidad calorificamolar del aluminio (M = 26,98 g mol~) si su capacidad calorifica
especificaes 0,902 Jg—1 K12

calor, energiainternay entalpia
En la formacion del pentafluoruro de rutenio solido (M, = 196,02), se ha medido una AE;° de —1721kJ
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mol L. ;Cudl es su entalpianormal de formacion? (R = 8,3144 Jmol 1 K1)
Calcula el calor que se desprende a presion constante al reaccionar 1,00 g de hidrogeno segun la
reaccion:

2 H,(9) + O5(9) —> 2H,0(g) AH =-484,0kJ
¢Qué cantidad de calor se desprenderda quemar 25 litros de hidrégeno (p = 1 atm, 25 °C), suponiendo
que se condensatodo €l vapor de agua producido en lareaccion 2H,(g) + O,(g) —»> 2H,0(l), si laAH®
es—572 kJ?

Se queman 1,17 g de benceno liquido (M = 78,114 g mol~1) en una bomba calorimétricaa volumen
constante. El calor desprendido a 25 °C es—49,06 kJ. Calculala ental piade combustién del benceno (R=
8,3144 Jmol~1 K1),
ley deHess
Dado que la ental pia de formacion del CO,(g) es —393,8 kJ mol~L, y que la de formacion de CO(g) es
—103,0 kJmolL, calculalaentalpia para CO(g) + 1/2 O,(g) —»> CO4(9).
Calculala ental piade formacion del acetaldehido liquido (CH;CHO(I)) sabiendo que su ental pia de com-
bustion es —1170 kJy que las entalpias de formacion del CO,(g) y H,O(l) son respectivamente —393 y
—286 kJ.
Calculalaentalpia normal de formacion de Fe,O4(s), apartir de los siguientes datos:
3C(s) + 2Fe,0O4(9 — > 4Fe(s) + 3CO,(0) AH° =460 kJ
C(s) + Ox(g) —> CO,(9) AH° =-394 kJ
Dado que el calor de combustion del azicar, CgH;,04(s) (M, = 180,16) es 15,7 kJ g1, el calor de
combustion del etanol, Co,H;OH(l) (M, = 46,07) es 29,8 kJ gL, calculael calor producido en lareaccion
de fermentacion CgH;,04(s) —» 2C,HsOH(I) + 2C0O4(g)
Calculalaenergiamediade enlace del SnCl 4, si para el SnCl (1) su ental piade formacion (AH;°) es-534
kJ mol—L. Laenergia de enlace del Cl., es 238 kJ mol-1y lasentalpias de vaporizacion son 301 kJ mol -1
parael Sn(s) y 133 kd mol-1 parael SnCl,(1).
Calculalaenergiamediadel enlace (a) N-O en NOy (b) N-H en NH,, teniendo en cuentalas siguientes
entalpias normales de formacion: AH°(H(g)) =218, AH.°(N(g)) =472, AH:°(O(g)) =248,
AH°(NH5(g)) = —11, AH{°(NO(g)) = 90 kI mol-L.
Sabiendo que las entalpias de formacion (AH;°) para CaO(s), CaCx(s) y CO(g), son respectivamente
—636, —61 y —111 kJ mol-1, calculala cantidad de calor necesaria para obtener unatonel ada de carburo de
calcio (M = 64,10 g mol-1) a partir de 6xido de calcio y carbono, segiin & proceso
CaO(s) + 3C(s) —» CaCy(s) + CO(g)
Utilizalas siguientes ental pias de reaccion para calcular la ental pia de formacion del NO.
4NH,(g) + 504(g) —> 4NO(g) + 6H,0(1) AH° =-1170kJ
4NH5(g) + 3045(g) —> 2Ny(g) + 6H,0() AH° =-1530 kJ
entalpia, entropiay energialibre
Un cuerpo humano genera energia a una velocidad de unos 100 W (1 W = 1 J/s). ¢Qué aumento de
entropia de tus alrededores generas cada dia, suponiendo unatemperatura de 20°C?
Calcula, paralareaccion 2S05(g) —» 2S0,(g) + O5(9)
a) las variaciones de entalpiay de entropiaen la reaccion, sabiendo que AH;°(SO,(g)) = —296,06 kJ
mol—1; AH(°(SO5(g)) = —395,18 kJ mol—1; AS°(SO,(g)) = 11,7 J mol-1K-1; AS°(SO4(g)) = 83,2 J
mol—1K-1,
b) la temperatura a la que, en condiciones normales, se establece el equilibrio (suponiendo AH® y AS°
invariables con latemperatura).
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Lasintesis de amoniaco tiene lugar segiin la ecuacion No(g) + 3Hx(g) — > 2NH4(Q)

a) CalculaAG® a25°Cy 1 atm, sabiendo que AG;°(NHz(g)) = 16,63 kJ mol-L1,

b) ¢ES una reaccion esponténea en dichas condiciones?

) ¢Cud esel valor de AG paralareaccién inversa?

Sealareaccion CHy(g) + 20,(g) —» CO(g) + 2H,0()

a) Calcula AG® sabiendo que AG;°(CH,(g)) = -50,79 kJ mol-1, AG;°(CO,(g)) = —394,38 kJ mol-L,

AG;°(H,0()) = —237,19 kd mol1.

b) ¢ES esta reaccion espontanea en condiciones normales?

¢) ¢Como puede explicarse el hecho de que los gases metano y oxigeno puedan permanecer mezclados

durante largos periodos de tiempo sin reaccion detectable?

Se vaporiza 1,00 mol de benceno, CgHg, a su temperaturade ebullicion y ala presion constante de 1,0

atm. El calor de vaporizacién medido en un calorimetro a presion constante es 30,54 kJ mol—21. El punto

normal de ebullicién del benceno, a 1,0 atm, es 80°C.

a) CaculaAH®, AG° y AS’ para este proceso, alatemperatura de ebullicion del benceno.

b) Calcula AE°® parael proceso, suponiendo que el vapor de benceno es un gasideal.

Calcula AG,para la reaccion 4NH4(g) + 50,(g) =— 4NO(g) + 6H,0(g), si la energia libre normal

(AG® 5gg) €5-957,4 kJ mol1, |a temperatura es 298K, y |as presiones parcial es de los componentes son

0,1 atm paraNHs, 10 atm para O,, 2,0 atm paraNO'y 1,0 atm paraH»0 (R = 8,3144 Jmol~1 K1),
maéaximo trabajo util

Sellevaa cabo, a298 K, lareaccion A — B, cuyo volumen no variaa presion constante (no hay trabajo

de expansion).En una primera experiencia, la reaccion se realizé de tal forma que no produjo ningun

trabajo Gtil. El calor desprendido fue de 41,84 kJ mol —1. En una segundaexperiencia, |a mismareaccion

se realiz6 de formaque produjo la méxima cantidad de trabajo util. El calor desprendido fue solamente

de 1,673 kIJmol—L. CalculaAE, AH, ASy AG, paralareaccion A - B.
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a) 2Al(s) + 3/202(9) — Aly,04(9; b) Ti(s) + 2Cly(g) — > TiCly(l); c) Mg(s) + Ox(g) + Ho(g) —> Mg(OH)x(s); d)
N(@) + 2H(@) + *50(g) —» NHNO(S).

No. Un proceso puede ser espontaneo pero lento.

a) Las cartas extendidas; b) dioxido de carbono, agua...; ¢) en disolucion; d) gas; €) Xe mas O,.

a) Negativo; b) negativo; ¢) negativo.

No. Puede ser no espontaneo si hay un aumento del orden.

Lab).

a) Falso; b) falso (tienden a minimo de energialibre); c) falso; d) falso.

a) En el proceso de hidratacion aumenta el orden. A pesar de ello es espontaneo porgue es exotérmico. b) La evaporacion es
un proceso endatérmico. A pesar de ello puede ser espontaneo porque aumenta el desorden.

AG = AH — TAS. Como AH > 0y AG = 0a 200 °C, AS debe ser positiva. Luego un aumento de la temperatura aumentala
energia librey desplaza el equilibrio hacialaizquierda, mientras que una disminucién de latemperaturalo desplaza haciala
derecha. La conclusién coincide con la que se puede extraer aplicando el principio de Le Chételier: un aumento de la
temperatura desplaza € equilibrio hacia donde la reaccion es endotérmica.

Soluciones a los problemas
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0,0132JK-1g1. 1014 &) AH® =90 kImol 1.

Cy =243JImol LKL 1015 29510%JK~L,

AH¢* = -1727 kJmol L, 1016 &) AH° =198,24 kJmol ™}, AS> = 189,8 Jmol 1 K%
—121 kJ. b) T=1045K.

—292 kJ. 10.17 a) AG =-33,26 kJ; b) Si es esponténea; ¢) AG = 33,26 kJ.
AHe =-3279 kamol ™, 10.18 &) AG;° = —817,97 kJ; b) muy esponténes;

a) AH =-290,8 kJ. ¢) lavelocidad de lareaccion espontanea es lenta.

—188 kJ mol—L. 1019 @) AH®3e0=30,54 kImol™L, AG° e = 0,AS 5 =
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109 AH° =821 kJ.
10.10 AH = —-82 kJmol—1.

10.11 295 kJ por mol de enlaces.

10.12 &) 516 kJ, b) 379 kJ.
10.13 7,25 108 kJ.
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86,5 JK™2 mol™L; b) AE°353 = 27,61 kI mol L.
1020 AG =-956,2 kJ mol—1.
1021 AE =AH =-41,84 kImol~L, AS= 5,6 Jmol—1 K1,
AG =-40,17 kI mol—L.



