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1.- INTRODUCCION A LA TERMODINAMICA

La Termodindmica es la ciencia que se ocupa de estudiar los cambios energéticos en todas sus
manifestaciones (fisicos y quimicos). Se trata de una ciencia relativamente reciente, tiene su origen en
el estudio de la relacion entre el calor y el trabajo mecdnico, estudio que se hizo necesario al
construirse las primeras maquinas térmicas.

Las reacciones quimicas implican siempre un proceso de transferencia energética, ya que
supone una ruptura de enlaces de los reactivos y la formacién de nuevos enlaces en los productos. Por
ejemplo: 2NH; - N, +3 H,

Se rompen seis enlaces N-H: 6 - 390 kJ/mol = 2340 kJ
Se forma un enlace N=N = 946 kJ/mol y tres enlaces H-H =3 - 436 = 1308 kJ ;
946 + 1308 = 2254 kJ. En este proceso se consume un a E = 86 kJ.

La parte de la Quimica que estudia las relaciones existentes entre la energia y los cambios
quimicos se llama Termodindmica Quimica. La parte de la Termodindmica Quimica que estudia
exclusivamente la energia calorifica que acompaifia a una reaccion se llama Termoquimica. Un proceso
quimico puede absorber calor (endotérmico) o desprender calor (exotérmico).

SISTEMA TERMODINAMICO: Es aquella parte material del universo que se estd
observando. El ENTORNO es el resto del universo, que puede estar o no relacionado con el sistema.
Un sistema puede ser:
-SISTEMA ABIERTO: Intercambia materia y energia con el entorno.
-SISTEMA CERRADO: No intercambia materia pero si energia con el entorno.
-SISTEMA AISLADO: No intercambia ni materia ni energia con el entorno.

ESTADO DE UN SISTEMA: Se puede definir como la forma de comportarse el sistema en un
momento determinado. Para describir el estado de un sistema es necesario conocer su composicion y
medir una serie de propiedades del mismo que son variables, como presion, volumen, etc. Estas
propiedades, como de ellas depende el estado de un sistema se denominan VARIABLES DE
ESTADO.

Las variables de estado las podemos clasificar en:

-EXTENSIVAS: Dependen de la cantidad total de materia del sistema, ej: masa, volumen.
-INTENSIVAS: No dependen de la cantidad total de materia del sistema, ej: temperatura, densidad,

TRANSFORMACIONES TERMODINAMICAS: Se produce una transformacién
termodindmica siempre que el sistema evolucione desde un estado inicial a otro final.

_—
Gas Vl,Tl,Pl Gas Vz, Tz, P2

Estado inicial Estado final

FUNCIONES DE ESTADO: Se denominan funciones de estado a una serie de funciones
termodindmicas que dependen del estado de un sistema, pero no dependen del camino seguido para
alcanzar ese estado. En una transformacion termodindmica, la variaciéon de las funciones de estado
dependera solo del estado inicial y del estado final del sistema, pero no del camino seguido.

En este tema iniciaremos el estudio de las principales funciones de estado: Energia interna,
Entalpia, Entropia y Energia libre.



2.- PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

Vamos a definir ENERGIA INTERNA de un sistema como la suma de todas las formas de
energia que posee un sistema (mecénica, térmica, de presion, potencial, etc.) La energia interna de un
sistema depende unicamente de su estado, se trata de una FUNCION TERMODINAMICA
EXTENSIVA DE ESTADO

La energia interna se representa por la letra U y siempre que exista una transformacién el
sistema sufrird un cambio en su energia interna AU. Este cambio dependera de los intercambios de
energia que el sistema haga con el entorno, basicamente de dos tipos: El calor y el trabajo mecénico.

Criterio de signos:

CALOR: Se considera positivo el calor que reciba el sistema por parte del entorno y negativo
el calor que sale del sistema.

TRABAIJO: Se considera positivo el trabajo que realiza el sistema sobre el entorno y negativo
si el trabajo lo realiza el entorno sobre el sistema.

Q>0

W<0 W>0

Q<0

Este criterio de signos arbitrario tiene su origen en los primeros aspectos que estudio la
termodindmica, las maquinas térmicas. El principal objetivo de una maquina térmica (Ej. Una maquina
de vapor) es tomar un calor del entorno y convertirlo en un trabajo.

El primer principio establece que la variacién de energia interna en una transformacion
quimica es igual al calor que toma el sistema menos el trabajo que realiza. AU=Q-W

Este principio no es mds que otra expresion del principio de conservacion de la energia. La
variaciéon de energia del sistema serd igual a la energia que entra en €l (Q) menos la energia que
sale(W)

El calor absorbido por el sistema supone un aumento de su energia interna.

El trabajo realizado por el sistema supone una disminucién de su energia interna.

CALOR DE REACCION A PRESION Y A VOLUMEN CONSTANTE

En las reacciones quimicas, la tnica expresion de trabajo mecanico que suele aparecer es una
expansion de los productos reaccionantes. Si esa expansion (compresion) se realiza a presion constante
el trabajo del sistema se calcula como: Wexp =P*AV

Si en la transformacién varian tanto la presiéon como el volumen, el trabajo hay que calcularlo
como la integral: W= deV

La mayor parte de las reacciones quimicas se realizan a volumen constante, en recipientes
cerrados, o a presion constante, en recipientes abiertos donde en todo momento la presién es igual a la
atmosférica.

Veamos como queda el primer principio cuando la presién o el volumen son constantes:
o A volumen constante: AU = Q, , pues al no haber variacién de volumen el trabajo es cero.

Wexp=P*AV; Si AV=0; Wexp=0

AU=Q,




« Anpresién constante: AU =Q,- PP AV =Q - A(PV);
Q,=AU+ APV =AU +PV) = AH

En los procesos a presion constante es interesante introducir una nueva funcién de estado
llamada entalpia: se define la ENTALPIA de un sistema H como la suma: H=U+PV. La entalpia es
una funcién termodindmica extensiva y de estado.

Q,=AH

El calor de reaccién a volumen constante coincide con la variacién de energia interna del
sistema y el calor de reaccién a presion constante coincide con la variacion de entalpia.

Relaciénentre Q , yQ ,

Q, = AU + APV; en reacciones en las que intervienen gases PAV = A nRT.

Q,=Q,+AnRT

A n =n° de moles gaseosos en los productos - n° de moles gaseosos en los reactivos

3.- ENTALPIAS DE REACCION Y DE FORMACION

A partir de las medidas de los calores de reaccién podemos medir la variacién de entalpia en
una reaccién, pero no podemos determinar los valores absolutos de la entalpia en los estados inicial y
final.

Para poder fijar valores absolutos de entalpia se asigna arbitrariamente valor cero a la entalpia
de los elementos quimicos, en su estado alotropico mds estable y en condiciones estandar.

Se llaman estados alotrépicos a las diferentes maneras que tiene un elemento de presentarse en
la naturaleza, asi por ejemplo el carbono se presenta como grafito y como diamante, el estado de
entalpia cero es el mas abundante, el grafito.

Se denominan condiciones estdndar a 298K (25°C) y una atmésfera.

Se necesita fijar la presion y la temperatura cuando se obtienen datos de entalpia pues estd
claro que la entalpia dependeré de estos valores.

Para poder determinar la cantidad de entalpia que tiene un compuesto se mide su entalpia de
formacién. Se define entalpia de formacion de un compuesto como el calor que se desprende o se
absorbe cuando se forma un mol de compuesto a partir de los elementos que lo constituyen en su
estado natural y se representa por AH.

Si la reaccion se realiza en condiciones estdndar, medimos la entalpia de formacién estandar
AH®;.
La reaccién de formacion del CO; es: C + O, — CO, y no CO+%0,—CO,

AH; es una medida de la estabilidad de un compuesto. Cuanto mds negativo es AH;
mads estable es ese compuesto.

ENTALPIA DE REACCION ESTANDAR

Es la que se obtiene cuando se realiza una reaccioén en condiciones estandar y es igual a la
diferencia entre la suma de las entalpias de formacién del numero de moles de los productos que se
forman menos la suma de las entalpias de formacién del numero de moles de reactivos que
desaparecen.

AH®. =3(n, AH®,) - > (n, AH®)

En una reaccién aA + bB — cC +dD
AH®, =c AH®°.( )+ d AH®, (D) —a AH®, (A) — b AH®, (B)



ENTALPIA DE COMBUSTION

Es el calor desprendido cuando se quema un mol de compuesto, en el seno de oxigeno, a P
constante.
ENTALPIA DE ENLACE

Se llama asi a la energia que se necesita para romper un mol de un enlace. En las tablas
aparecen las energias de enlace con signo positivo, pues es una energia que hay que comunicar al
sistema para romper el enlace.

Una reaccién quimica supone ruptura de enlaces(absorciéon de energia) y formacién de
enlaces(liberacion de energia). De una forma bastante aproximada se puede calcular:

AH’, = ZAH0 enlaces rotos - ZAH0 enlaces formados.

4.- ECUACIONES TERMOQUIMICAS

Al ajustar una reaccién quimica, ademds de ajustar el nimero de moles hay que indicar el
estado de agregacion en que se encuentran reactivos y productos y el calor que se absorbe o desprende
en la reaccién. Los estados de agregacién se indican mediante una letra entre paréntesis para cada
compuesto: (s) = sdlido, (1) = liquido, (g) = gas y (aq) = en disolucién acuosa.

Si es necesario, los ajustes de las reacciones se hardn mediante coeficientes fraccionarios, para
poder partir de un mol (reacciones de combustion) o llegar a un mol (reacciones de formacidn).

El calor se indica dando al final de la reaccién la variacion de entalpia y este dato nos
permitird hacer célculos estequiométricos también con el calor.

Hye) + 1/2 Oy — HyOy, AHOf =-264,67 kJ/mol
CoHgg+ 7/2 Oy — 2 C Oy +3 HyO AHY = -1558°38 kJ/mol

La variacién de entalpia correspondiente a un proceso termodindmico se puede representar
mediante un diagrama de energia o diagrama de entalpia.

E Reactivos

\ Productos I AH<0  EXOTERMICO

v

Coordenada de reaccion

Si en una reaccion la variacién de entalpia es negativa, la entalpia de los productos es menor
que la de los reactivos, en ese caso la reaccién ha desprendido energia, es EXOTERMICA.

' N

E Productos

AH>0 ENDOTERMICO

Reactivos

>
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Coordenada de reaccién

Si la reaccion tiene una variacién de entalpia positiva es ENDOTERMICA.



5.- LEY DE HESS

Si un proceso quimico transcurre a volumen o a presidon constante, los calores de reaccién
pueden expresarse como variaciones de la energia interna U o de la entalpia H, respectivamente. Dado
que ambas son funciones de estado podemos establecer que el cambio de calor de una reaccion
quimica depende tinicamente de los estados inicial y final del sistema, siendo independiente de los
estados intermedios(ley de Hess)

La ley de Hess es también consecuencia del principio de conservacion de la energia y también
puede enunciarse como: si una reaccion quimica puede expresarse como suma algebraica de dos o
mds reacciones, el calor de la reaccion de la primera es igual a la suma algebraica de los calores de
reaccion de las reacciones parciales.

Ci + Oy — COy AH,
Ci + 1/20y4 — COy AH,
CO) + 1/2 Oy) — COy, AHj;
Teniendo en cuenta la ley de Hess AH; = AH,+ AH;

La ley de Hess es muy ttil cuando queremos obtener datos de calores de reaccién que no se
pueden medir directamente, en el ejemplo anterior no se puede medir la entalpia de formacién del CO,
pues por muy poca cantidad de oxigeno que pongamos siempre se formara algo de CO,.

Ese dato lo podemos obtener AH,= AH, - AH;

6.- ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS.SEGUNDO PRINCIPIO.

A partir del primer principio de la termodindmica hemos aprendido a medir la cantidad de
energia que se manifiesta en una reaccion, ahora vamos a estudiar el sentido en el que se producen las
reacciones.

El sentido en el que se producen las reacciones quimicas estd marcado por el segundo
principio de la termodindmica y para poder predecirlo definiremos tres nuevas funciones de estado, la
entropia, la energia libre de Helmholtz y la energia libre de Gibbs o entalpia libre.

PROCESOS ESPONTANEOS Y NO ESPONTANEOS

Son procesos espontdneos aquellos que tienen lugar en un sistema abandonado a si mismo, sin
que actde ningin agente exterior al sistema.

Son procesos no espontdneos aquellos que para que se realicen es necesario que sobre el
sistema actde algin agente exterior.

Un proceso es reversible cuando el sistema evoluciona de forma infinitamente lenta,
existiendo siempre un equilibrio entre él y su entorno. Un proceso reversible se realiza a través de una
serie continua de estados de equilibrio. Estos procesos se pueden detener en cualquier instante y si se
modifican minimamente las condiciones externas el proceso se invierte.

Un proceso es irreversible cuando no existe equilibrio entre el sistema y el entorno. En los
procesos irreversibles una variacion infinitesimal no invierte el proceso. L.os procesos espontaneos que
transcurren en un sistema aislado son irreversibles.

La tendencia natural de un sistema es evolucionar hacia el minimo de energia, que es el estado
mas estable. Parece ldgico establecer que un proceso es espontineo si va acompafiado de una
disminucién de la entalpia. No ocurre siempre asi, algunas transformaciones espontaneas se producen
tomando energia del medio(por ejemplo un cubito de hielo abandonado a temperatura ambiente).

La espontaneidad de un proceso no se puede establecer s6lo con la entalpia.

Si abandonamos una piedra a una cierta altura, esta cae espontdneamente al suelo y cuando
llega al suelo transforma su energia en calor, pero no podemos darle de nuevo el calor a la piedra para
que vuelva a subir. El calor es una forma més degradada de la energia que la energia potencial que la

5



piedra tenfa en un principio.

Segundo principio de la Termodindmica: "No es posible transformar el calor integramente en
trabajo".

Recordemos que el origen de la termodindmica esta en el estudio de las maquinas térmicas,
que transforman calor en trabajo, es un resultado empirico que por muy perfecta que sea la maquina
siempre se consume mas energia calorifica que la que se obtiene como trabajo.

Otro enunciado para el segundo principio.

Un proceso espontdneo es irreversible. Supongamos un objeto fragil que cae al suelo, no sélo
es imposible que vuelva por si mismo al punto de partida, sino ni siquiera que los pedazos se
recompongan sin més. Tenemos que introducir un nuevo factor: el desorden.

Segundo principio: “En un proceso irreversible, el desorden del universo tiende siempre a
aumentar”.

ENTROPIA

La entropifa es una funcién termodindmica extensiva de estado, que se representa por el
simbolo S y se puede definir como una medida del grado de desorden del sistema.

La entropia de un cuerpo en estado sélido serd siempre menor que su entropia en estado
liquido y esta a su vez menor que en estado gaseoso pues el desorden aumenta en este sentido.

La variacién de entropia de un sistema viene dada por AS.

Si llamamos entropia del universo a la suma entropia del sistema + entropia del entorno,
podemos enunciar el segundo principio de la forma:
" En todo proceso natural (irreversible), la entropia del universo siempre aumenta".

» Para un proceso irreversible: AS universo > 0

» Paraun proceso reversible: AS universo = 0

AS niverso < 0 supone un proceso imposible.

La unidad S.I. de entropia sera J/k.

Para un sistema aislado, un proceso es espontdneo si lleva consigo un aumento de entropia.

En sistemas no aislados pueden existir procesos espontianeos que lleven al sistema a una
disminucién de entropia, si metemos agua en un congelador la convertimos en hielo, pero estos
procesos llevan una ganancia de entropia por parte del entorno superior a la que pierde el sistema.

Si consiguiéramos un proceso reversible la entropia del universo se mantendria constante, la
entropia que gana o pierde el sistema seria igual a la que pierde o gana el entorno, pero no pueden
existir procesos donde disminuya la entropia del universo.

Al igual que hemos hecho con la entalpia, podemos definir entropias molares (por mol de
compuesto), entropias de formacién (en reacciones de formacién), entropias de reaccién etc.

La variacién de entropia de una reaccién se puede calcular como entropia de productos -
entropia de reactivos.

ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS

La variacion de entropia nos dice la espontaneidad de un proceso en un sistema aislado, pero
las reacciones quimicas no son sistemas aislados sino que intercambian calor con el entorno.

Para predecir la espontaneidad de una reaccién se definen dos nuevas funciones
termodindmicas:

ENERGIA LIBRE DE HELMOLTZ (para procesos que transcurren a V constante) es una funcién
termodindmica extensiva de estado que se calcula como: F =U - TS



ENERGIA LIBRE DE GIBBS O ENTALPIA LIBRE (para procesos que transcurren a P constante) es
una funcién termodindmica extensiva de estado que se calcula como: G=H-TS

Como la mayor parte de las reacciones se llevan a cabo en recipientes abiertos donde la
presion se mantiene constante e igual a la atmosférica, nos centraremos en el estudio de la funcién G.

La variacion de la funcion G se calcula en una reaccion:
AG = AH - TAS

Una reaccién es espontdnea cuando se lleva a cabo con una disminucién en la energia libre de
Gibbs. AG <0

Cuando en una reaccion se alcance AG = 0, la reaccion estard en equilibrio.
Si una reaccién tiene AG > 0 la reaccion es no espontdnea 'y evolucionard en el sentido
contrario.
Teniendo en cuenta que las reacciones pueden ser:
AH < 0: exotérmicas
AH > 0: endotérmicas
AS > 0: ganan entropia
AS < 0: pierden entropia
- Una reaccion exotérmica con aumento de entropia siempre es espontdnea.
- Una reaccién endotérmica con disminucién de entropia nunca es espontanea.

- Una reaccidén exotérmica con disminucién de entropia o una reaccion endotérmica con aumento de
entropia serd espontdnea si en el balance AG < 0.

AH TAS AG Espontaneidad
<0 >0 <0 Siempre espontdnea

<0 <0 <0 AT bajas, espontdnea
<0 <0 >0 AT altas, no espontdnea
>0 >0 >0 AT bajas, no espontdnea
>0 >0 <0 AT altas, espontdnea

>0 <0 >0 Nunca espontidnea

Con la funcién de estado G también se definen entalpias libres molares, estandar, de reaccion,
de formacioén, etc. y también la entalpia libre de reaccion se calcula como entalpia libre de productos
menos entalpia libre de reactivos.



