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Tema 10: Termodinamica gquimica

10.1 Definiciones bésicas de la Termodinamica
10.2 Primer Principio de la Termodinamica
10.2.1 Energia interna
10.2.2 Procesos a presién constante: Entalpia
10.2.3 Termoquimica y calores de reaccién
10.2.3 Ley de Hess
10.3 Segundo Principio de la Termodinamica

10.4 Energia libre y espontaneidad de las
reacciones quimicas.

10.1 Definiciones basicas de la Termodinamica

SISTEMA: parte del universo que
diferenciamos del resto para su estudio.
Pueden ser abiertos, cerrados y aislados

calor

ESTADO: situacion en la que se encuentra un
sistema y que se puede definir de forma inequivoc
VARIABLES TERMODINAMICAS:
conjunto de “coordenadas” que determinan el
estado de un sistema (por ejemplo: P, Vy T)

materia trabajo

FUNCION DE ESTADO: variable termodinamica que depende
Unicamente del estado en el que se encuentra un sistema y no del camino
seguido para llegar a él

ESTADO DE EQUILIBRIO: las variables que lo definen no varian
con el tiempo
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Definicién de Termodindmica

TERMODINAMICA:

“Ciencia que estudia las transferencias de energia (calor y trabajo)
y de materia asociadas a un cambio de estado en un sistema”

« Generalmente la termodindmica se aplica a sistemas
macroscépicos y tiene un caracter empirico
« La Termodinamica se refiere o toma como

referencia estados de equilibrio o procesos entre
estados de equilibrio
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Conceptos de calor y trabajo en termodindmica

» Tanto el calor como el trabajo son las dos formas
en las que la energia pasa de unos sistemas a otros

1. El calor es la forma de energia que produce
en su transferencia una variacion de temperatura
2. El resto de transferencias de energia son
trabajo:

- Trabajo de expansion : variaciones de volumen
- Trabajo eléctrico: corriente eléctrica

- Trabajo de superficie: creacion de superficie
- Trabajo quimico: reaccién quimica
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Interpretacién molecular (microscépica) de calor y trabajo:

El trabajo es
energia ordena

b
A I

Ejemplo: trabajo de expansion

El calor es energia
desordenada

oSew
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Célculo y medida del calor

Férmula fundamental de la calorimetria: nos da el calor
necesario para incrementar la temperatura de n moles de sustancia:

Calor necesario

Q
i

| Nimero li/artiacion .
de moles Calor € temperatura
n l l especifico molar T -T;
=1 Capacidad
apacida = -
calorifica c n Ce Q/AT

|:> Unidades de C,: [unidad de calor] K-mol-!
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Calculo y medida del calor (11)

Criterio de signo

Si la temperatura Si la temperatura

Q aumenta disminuye
2 ey -
AT>0 AT <O
ORI Y] a
T T Q>0 Q<0
(el sistema absorbe (el sistema desprende
calor) calor)

Nota: usaremos anélogo criterio de signos para el trabajo
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Célculo y medida del calor (111)

Férmula fundamental de la calorimetria: alternativamente el
calor se puede calcular a partir de la cantidad de masa (normalmente
en gramos)

Calor necesario Q=m Ce AT

Q i Variacion
| Calor de temperatura

m l l masa especifico 1 final~ T inic.

T i
i f Capacidad = -
calorifica C=m Ce Q/AT
|::> Unidades de Cg: [unidad de calor] K-igr-!
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Célculo y medida del calor (1V)

Capacidad calorifica

Indica con qué “velocidad”
|C =Nc,=Q/ AT| |:> el sistema absorbe o desprende

calor
Q

Sistema con alta
La capacidad capacidad calorifica
calorifica es E>

la pendiente Sistema con baja

de estas rectas \/ capacidad calorifica
> T

Unidad clésica de calor: caloria - cantidad necesaria para elevar la
temperatura de un gramo de agua, un grado centigrado

&> El calor especifico del agua es 1 cal grK!
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Trabajo de expansién

Presién externa P Es el que realiza un sistema
al aumentar su volumen.

| hzﬁ I « Si la fuerza/presién
es constante:
W=-F-(h,-h,)

| — 5 F=P A
2

AV=A- (h,-hy)

Vi W=-P AV|

|:> Si el sistema se expande: AV > O - W<O0
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10.2 Primer Principio de la Termodinamica

« Es el principio de conservacién de la energia, ya sea en forma
de trabajo o de calor

« El Primer Principio establece la equivalencia entre trabajo y
calor: el calor se puede transformar en trabajo y viceversa:

|:> Equivalente mecanico del calor:

Trabajo
I 1 caloria = 4.18 Juliosl I
(Si trabajo y calor son energia deben poder
medirse en las mismas unidades) Calor

El Primer Principio establece que un sistema no puede devolver mas
energia de la que previamente se le ha dado, ya sea en forma de
trabajo como de calor
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Formulacién del Primer Principio

Primer Principio: “Existe una funcién de estado (energia
interna) cuya variacion en un sistema dado corresponde
a la suma del trabajo aplicado sobre el sistema mas el
calor transferido”

AU =Q + W]

Variacion
de energia AU = UFINAL - UINICIAL
interna

«Una funcién de estado depende sélo del estado en el que se
encuentra el sistema, no de cémo se ha llegado a él.

« La variacion de una funcién de estado es la diferencia entre
su valor final y su valor inicial
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Energia interna como funcién de estado

El trabajo y el calor no son funciones de estado (su valor

depende del “camino” que sigue el sistema) pero su suma,
la energia interna, si lo es:

s U

AU=U, - U,

Independiente
de cémo se pasa
de un estado a otro

U,

Presion
[EEN

Calor y trabajo
transferido distinto
en estos dos procesos 2

»

Temperatura

Fundamentos de Quimica.
Tema 11

09/01/2006

Q+W
Negativo: ‘ W<0
i E 'gt AU <0
El sistema interna
da energia decrece Q<0
El sistema Positivo: | W>0
recibe energia  E interna
crece Q >0
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Energia interna en un ciclo cerrado

En un ciclo cerrado el punto final y el inicial coinciden. La
variacion de energia interna (y de cualquier funcion de
estado) es entonces cero

A AU=U,-U;=0
h=]
7 g
(&)
&
El calor total absorbido
es igual al trabajo total
producido
Temperatura
09/01/2006
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Procesos a volumen constante

V constante ==) W =-P AV =0
(consideramos sélo trabajo de expansion)

El calor intercambiado a volumen constante equivale a
la variacion de energia interna:

AU=W+Q == Qy = Cy AT
Capacidad calorifica _ iU
a volumen constante VT[0T |v
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Procesos a presion constante: Entalpia

Consideramos so6lo trabajo de expansion:

W=-PAV = AU = Q, -PAV

- 2
H‘Uﬁ*PV Qp =AU +P AV
Definicién de ﬂ

ENTALPIA del sistema
(es funcion de estado)

AH= AU+PAV=Q, |

El calor transferido a un sistema a presion constante
equivale a su variacion de entalpia
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Termoquimica y calores de reaccion

Entalpia de reaccion:

Entalpia (calor a presion constante) asociado a una reaccién quimica:

AH
Reactivos — Productos

La entalpia es una funcion de estado. Por tanto
AH = H (Productos) - H (Reactivos)
Problema 10.1 ¢a qué equivaldria el calor de reaccién medido a

volumen constante?
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Medicién del calor de reaccion

P Variacion de
termémetro

) temperatura
Cémara de
reaccion

)

Calor de reaccio6n

Pared aislante
Calorimetro para la medida del calor

de una reaccion quimica
09/01/2006
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Reacciones endotérmicas y exotérmicas

Reaccioén endotérmica

Reaccién exotérmica

A A
H H
Productos X
Reactivos
<
AH >0 AH <0
Reactivos Productos

Se absorbe calor Se desprende calor
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Ejemplos y manejo de entalpias de reaccion:

La combustion del metano en presencia de oxigeno es una reaccion
exotérmica:

CH,(g) + 2 O,(g) —» CO,(g) + 2H,0(l) AH =-890 kJ

Esta es la ecuacion termoquimica. Significa que se desprende

890 kJ de calor por cada mol de metano que se consume. Si
tengo dos moles:

2 CH,(g) + 4 0,(g) - 2 CO,(g) + 4 H,0(l) AH = -1780 kJ

Si quiero “regenerar” el metano a partir de los productos de la

reaccion, entonces tengo que aportar 890 kJ de calor por mol de
metano. La reaccion inversa es por tanto endotérmica:

COL(@) + 2H,0(l) — CH,(g) + 2 O,(g) AH = +890 kJ
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Entalpia de reaccion estandar AH°

Es la entalpia de la reaccién cuando tanto los reactivos como los

productos de la reaccién se encuentran en estado estandar (a una
atmosfera de presion).

sLa entalpia de reaccién estandar se suele dar, ademas, a 25°C

CH,(@) + 2 0,(g) — COL(g) + 2H,0() AHO = -890 kJ

Agua liquida, estado estandar del agua
a 25°C

Ley de Hess

Es una consecuencia del hecho de ser la entalpia una
funcién de estado = la variacion de entalpia sélo
depende del estado inicial y final = la variacion de
entalpia a lo largo de un ciclo cerrado es cero

4

“La entalpia de una reaccion es la suma de la
entalpias de los pasos intermedios en los que se
puede considerar dividida dicha reaccion, incluso
si la reaccion no transcurre en la realidad a
través de dichos pasos’ (Ley de Hess)
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A
Intermedios
= el
AH1 - ol \
-
. _- \
Reactivos i \
e \
\
\
\
v AH,
\
AH \
\
v
Productos

-DH + AH, +AH,= 0 6 AH = AH, +AH,
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Ejemplo: si la entalpia de vaporizacion del agua es 44 kJ/mol, cudl
serfa la entalpia de la siguiente reaccion:

CH,4(g) + 2 O,(9) ~ CO,(g) + 2 H,0(g) AHO?

CH,fs) +2 0y} CH,(g) + 2 0,(g) — CO(g) + 2 ;46(0
AHC = -890 kJ
802
890 k] +2x| HAD - H0@
AHO = +44 kJ
CO,(g) +2 Hy01(g)
s il |

CO,fg) +2 H,0()
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Ejemplo: formacién de monéxido y diéxido de carbono

Conforme a la ley de Hess las entalpias de reaccién se suman de la
misma forma que las reacciones a las que estan asociadas:

¢ 12 0,0) - o)

%) +1/20,(9) - COx(g)  AH%,=-283.0kJ

AHO, = -110.5 kJ

AH=-890 + 44 x 2 = -802 kJ /mol

C (s) + Ox(g) -~ COL(9) AHO = AHO, + AHO, = -393.5 kJ
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I lones gaseosos

- . loni: 8]
Ejemplo: Ciclo de Born- ""'ZHC'O"I

Haber Elementos
atomizados
-[Energia
Atomizacion
-AH, —AH, +AH, I de red
+El+AE =0 Elementos
estado estandar
U -[Energia
Por ser la energia (o la entalpia) Formacion]
una funcién de estado
Solido i6nico
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Problema 10.2: Determinar la entalpia de red del cloruro potésico

a partir de los siguientes datos:

AH,(K(s)) = 89 ka/mol
AH,(Cly(g)) = 244 k3/mol
EI(K) = 418 kJ/mol
AE(CI) = 349 kJ/mol
AH(KCI(s)) = -437 k3/mol

(Resultado: AH, (KCL) =717 kJ3/mol)
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Entalpias de formacion

La entalpia de formacién de un compuesto se define como la entalpia
de la reaccion de formacion de ese compuesto en estado estandar a

partir de sus elementos puros y en estado estandar
Ejemplo: entalpia de formacion del metanol:
C(s) + 3H,(g) +% O,(g) — C,HsOH(l)  AHO = -277.69 kJ

Por definicién, la entalpia de formacién de un elemento puro en
estado estéandar es cero

C(s, grafito) - C(s,grafito) AH° =0
C(s, grafito) - C(s,diamante) AH° = +1.9 kJ
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Obtencién de entalpias de reaccion a partir de entalpias
de formacion

Por virtud de la Ley de Hess:

AHO = 3 n; AH;(productos) - X n; AH?(reactivos)

H Elementos en estado estandar
Sy —————-
-AHO(reactivos) - ~ \
- - \
-
Reactivos -~ \\ AHC(productos)
\
AHO Productos
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Ejemplo: Entalpia de la reaccién de combustion del benceno

2 CgHg(l) +15 O,(g) - 12 CO,(g) + 6 H,O(l)

AHL(CO,,9) = -893.51 kJ/mol, AHL(H,0,1) = -285.83 kJ/mol
AHL(0,,9) = 0 kJ/mol, AH(CgHg,1) = +49.0 kd/mol

% n; AH(productos) = 12 mol x (-393.51 kJ/mol) + 6
mol x (-285.83 kJ/mol) = -6437.10 kJ

% n; AH%(reactivos) = 2 mol x (49.0kJ/mol) + 15 mol x O
=+98.0 kJ

AHO = (-6437.10 kJ) - (+98.0 kJ) = -6535.1 kJ
AHL = -6535.1 kJ / (2 mol) = -3267.6 kJ/mol
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10.3 Segundo Principio de la Termodinamica

Motivacién: en la naturaleza se observa que los
sistemas, de manera espontanea, siempre evolucionan en
una determinada direccién:

E'|emg|o 1: Dos sistemas a distinta temperatura y puestos en
contacto a través de una pared diatérmica, evolucionan
de tal manera que el calor pasa del cuerpo caliente al frio

™ Flujo de calor T«
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E'|emg|0 2. Dos gases separados inicialmente por una pared siempre
se mezclan espontaneamente al eliminar la pared

@ ©
@@@
o®e

Direccioén de
evolucion
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Ejemplo 3: una pelota dejada caer desde cierta altura no bota
indefinidamente sino que pierde energia potencial de manera
paulatina. La energia potencial se disipa en forma de calor

09/01/2006 Fundamentos de Quimica. 34
Tema 11

Introduccién al Segundo Principio

» En todos los ejemplos anteriores la direccion de
evolucion viene marcada por la experiencia.

(Nunca se ha visto que, de manera espontanea, el calor pase de los
cuerpos frios a los calientes, que los componentes de una mezcla
se separen “solos”, o que una pelota recoja la energia del suelo y
se ponga a dar botes sin intervencioén externa)

»Sin embargo, la energia interna es la misma tanto
en el proceso espontaneo como en el proceso opuesto

&

El Primer Principio no nos dice nada sobre la
direccion de evolucion
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Formulacién del Segundo Principio

Segundo Principio: “Existe una funcién de estado llamada
entropia que, para un sistema aislado, siempre aumenta
0 se mantiene constante en un proceso espontaneo”

A Saislado > (0| Enun proceso espontaneo

= La direccion de evolucién viene marcada por la direccién
en la que se incrementa la entropia
Definicién de entropia: La variacion infinitesimal de
entropia en un sistema es el calor
| d S - Q / T | <:> transferido en el correspondiente
rev. proceso reversible dividido por
la temperatura del sistema
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E'|em|glo 1: Supongamos un tiempo muy pequefio (infinitesimal) en el que
la temperatura de los dos sistemas (se supone) no varia:

c Ts

)

Pierde calor: Q<0 Gana calor: Q >0
dS=-Q/T +Q/T¢

Problema 10.3 Comprueba que si el calor pasara del cuerpo frio al
caliente, la entropia disminuiria

T

Variacion total de
entropia del sistema:
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Consecuencias del Segundo Principio

El hecho de que la entropia de los sistemas aislados nunca disminuya, y
que la entropia es calor / temperatura implica que en los procesos
espontéaneos siempre se tienda a convertir trabajo en calor, pero no al
revés. En definitiva es mucho méas facil convertir orden en desorden
que al contrario.

(El calor es energia (El trabajo es
desordenada) energia ordenada)
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Entropia y equilibrio

Segln el Segundo Principio: La entropia de un sistema
aislado aumenta hasta que ya no puede subir mas: equilibrio

a
AS=20 o
equilibrio
©
§ no equilibrio 4s=0
-
5 AS>0
Entropia
tiempo
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10.4 Energia libre y espontaneidad de las
reacciones quimicas

» La mayoria de los procesos de interés, incluyendo las reacciones
quimicas, ocurren en sistemas no aislados

« En un sistema no aislado hay
que considerar la variacion de
entropia total = el sistema +
los alrededores

(sistema + alrededores = universo, y
el universo es un sistema aislado)

termémetro

¢Es esta reaccion quimica espontanea?
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Sequndo Principio y sistemas no aislados

» Un sistema no aislado evoluciona de forma que su
entropia aumente, pero también la de los alrededores.

el sistema consigue aumentar la entropia de los alrededores
cediendo calor al exterior. El calor cedido es igual a la
disminucioén de energia interna (a volumen constante) o la
disminucién de entalpia (a presion constante)

Un sistema no aislado evoluciona de forma que

|:> aumenta su entropia y disminuya su energia interna
(si el volumen es constante) o su entalpia (si su

presién es constante)
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El sequndo principio a presion constante:
Energia libre de Gibbs

En un sistema no aislado a presion
AS>0 AH<O

constante:

Se define la funcién de estado:

G=H -TS Energia libre de Gibbs
AG = AH - TAS
AS=0,AH<0 AG<0
09/01/2006 Fundamentos de Quimica. 42

Tema 11




Tema 13

Procesos espontaneos hacia el equilibrio

4. Energia libre

AG <O (P cte)
AG=0

Energia libre

no equilibrio equilibrio

equilibrio
AS=0

4 no equilibrio

AS>0 ,
Entropia

Entropia
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Espontaneidad de un proceso en funcion de la temperatura

AG=AH-TAS

\ Desorden

Calor del proceso

' tga = -AS
'
AG | T
'
'
'
AH * >
\ i T
'
'
i
'
Proceso ! Proceso no
esponténeo ! espontéaneo
< ' >
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Ejemplo: cambios de fase en sistemas puros

Aumenta T (aumenta la energia interna)

sublimacién
GAS

SOLIDO

Condensacién
por sublimacién

LIQUIDO

Aumenta T (aumenta la entropia)

09/01/2006 Fundamentos de Quimica. 45
Tema 11

Cambios de fase en sistemas puros(l1)

« Energia interna de los estados de agregacion:

En general: | Gas > liquido > solido| ver Tema9

(la energia cinética es mas grande en los gases y en los liquidos
y por tanto mayor es la energia interna)

« Entropia de los estados de agregacion:

En general: | Gas > liquido > sélido

(los gases esta mas “desordenados” que los liquidos y estos mas
que los sélidos)
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Cambios de fase en sistemas puros(l11)

- Energia libre del cambio de fase: [AG =AH - TAS

Para que el proceso de cambio de fase sea espontaneo
la energia libre ha de disminuir (Segundo Principio)

1. A temperaturas bajas predomina A U

Los gases condensan
Los liquidos solidifican

2. A temperaturas altas predomina TA S

|::> Los liquidos se vaporizan
Los solidos se funden

09/01/2006 Fundamentos de Quimica. 47
Tema 11

Manejo de energias libres de reaccion

Por ser la energia libre una funcién de estado como
la entalpia cumple la Ley de Hess, y por tanto

AG,° = Z n; AG{%(productos) - Z n; AG°(reactivos)

Energias libres de formacién estandar (se definen de
manera analoga a las entalpias de formacion estandar)

[4G,0=aH 0 - T A 0]

AS°=32n; S:i(productos) - 2 n, S%(reactivos)
Nota: las entropias estandar de los elementos no son cero
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Ejemplo: energia libre de la oxidacién del amoniaco:

4 NH(9) + 5 0,(g) ~ 4 NO(g) + 6 H,0(g)

AG,°= {4 AGL(NO,g) + 6 AGL(H,0,9)}
-{ 4 AGL(NH,,0) + 5 AGL(0,,9) } =
{4 x 86.55 + 6 x (-228.57)}
- {4 x (-16.45) + 0} kd/mol
=-959.42 kJ/mol

/ La energia libre de formacion del
La reaccién es esponténea oxigeno es cero por definicion
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