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Termodindmica: estudio de la energia y sus transformaciones

Termoquimica: Parte de la termodinamica que estudia las relaciones
entre reacciones quimicas y cambios de energia, donde participa el
calor

Es la parte de la Quimica que se encarga del estudio del intercambio
energético de un sistema quimico con el exterior.

Energia - Habilidad para hacer un trabajo.
Trabajo - al aplicar una fuerza sobre un objeto.

Existen distintos tipos de energia, que pueden interconvertirse:
Eléctrica Térmica - calor

Radiante - luz Quimica

Mecanica - Ej Sonido Nuclear



Energia

Unidades: J: Joule 1J: 1 kg m?/ s?
cal: caloria lcal: 4184 J

La clasificamos en:

Ec: energia cinética
Ep: energia potencial (En. Electrostatica)

U o Ei: energia interna

Energia cinética (Ec): Energia del movimiento.
Ec: 3+ mv2
m: masa; v: velocidad

Energia Potencial (Ep): Energia almacenada. Energia debida a su posicién en un
campo de fuerza.

Ep: mgh
m: masa;  g: gravedad; h: altura del objeto

v Energia Potencial

_Ep: 0
Ec: 3 mv?




Para moléculas o atomos, la gravedad es insignificante.

Eel: E electrostatica: fuerzas de las cargas eléctricas

Eel: K Q,Q, K: 8,99 10° Tm/C?
d

Energia interna (U o Ei): Ei: Ep + Ec
En una molécula: movimiento en el espacio, rotacion y vibraciones
internas, etc

Energia Mecanica

Energia Mecanica: La energia mecdnica de un cuerpo es la
suma de sus energias cinética y potencial.

E=E + E,

Ejemplo: Una persona camina con una velocidad de 2 m/s, posee
una masa de 50 kg y se encuentra a una altura de 20 m respecto al
nivel del piso

» =50 kg x9,8 m/s?x 20 m = 9800 J
<« =_150kgx 22m?2/s?= 100 ]

2
E=9900J] = 2366,16 cal



Transferencia de energia: Trabajo y calor

Trabajo (w): energia que se usa para que un objeto se mueva
contra una fuerza

w=Fd F: fuerza d: distancia
Ej: levantar un objeto contra la gravedad

juntar dos cargas del mismo signo

Calor (@): Energia que se transfiere de un objeto mas caliente
a otro mas frio

ENERGIA: capacidad para realizar trabajo o
transferir calor

arcilla

Epot ;
Trabajo al Ep se convierte en Ep=0
subirla Ec Ec= 0O
ngz;g (i(; | Ep Ec se convierte enw
9 al aplastarla y el
En como Ep 1 resto se disipa como
o calor
m = masa
E =m g h | g=gravedad = 9,8 m/s2
P h = altura



Ley de conservacion de la energia

"Energia no se crea ni se destruye.” La energia se conserva
PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

Cualquier energia perdida por el sistema deberd ser ganada por el
entorno y viceversa

La energia interna de un sistema es la suma de todas las energias
cinéticas y potenciales de todas las partes componentes.

En general, conocemos el cambio (AE) del sistema

AE= E final = E inicial

Hx(9) + O,(g)—— HO(l) H,(g), O.(g)

E AE <0 AE >0

q<0

A\ 4

H,O(l)




Sistemas

* Parte pequefia del universo que se aisla para someter a
estudio.

- El resto se denomina ENTORNO.

* Pueden ser:

Abiertos (intercambia materia y energia con el entorno).
Cerrados (no intercambia materia y si energia con el entorno).
Aislados (no intercambia ni materia ni energia con el entorno).

* En reacciones quimicas...
SISTEMAS = Sustancias quimicas

materia
n [ B 4
= calor -
calor - - /
abierto cerrado aislado

Sistema Sistema Sistema
abierto cerrado aislado



Relacion entre AE, calor (q,9) y trabajo (w)

AE=q+w gq: desprendido o agregado al sistema

w: realizado sobre el sistema o por él

q afiadido A

‘ q>0 . Aumenta Energia
interna

efectia trabajo _

w>0

ENERGIA INTERNA (AE) ES FUNCION DE ESTADO (sélo
importa el estado inicial y final)

Criterio de signos

W >0

q > O q < O
Aflado calor: leer'a'calor'
ENDOTERMICO EXOT!ZRMICO

q(

Calor del entorno al sistema
q>0



ENTALPIA

En el laboratorio se trabaja a presion constante.
En recipiente cerrado, con pistén movil
Ej.: Zn(s) + 2H*'(ac) —— Zn?(ac) + H,(g)

Al formarse H,(g) el
piston sube

Al empujar el piston contra la
presion atmosférica

w de presion- volumen

w=-P AV

Entalpia (H): flujo de calor en cambios quimicos a presidn
constante, cuando el dnico trabajo es el de presién- volumen

H=E+PV E: energia interna
H es funcion de estado

Funciones de estado

El valor de una funcion de estado sélo depende del estado actual e
inicial del sistema; no de la trayectoria que el sistema siguié para
llegar a ese estado.

Ej.E,P,V



Funciones de Estado

Es una propiedad del sistema que queda definida especificando
las condiciones de temperatura, presién y posicion. El valor de
una funcion de estado solo depende del estado actual del
sistema, no de la trayectoria que el sistema siguio para llegar a
dicho estado.

g g
HO H,0 63)
25°C )

& Lr f“ Calentam
SuCE- BN Kl ’-\'_'\‘.,’)j.’ SRty
o, o . @ .

AE es una funcion de estado, solo depende de los estados
inicial y final del sistema.

q y w NO son funciones de estado.

H es funcion de estado E,Py V son funcion de estado

Si trabajo a P constante, AH = AE + P AV

AH = AE + P AV
w= -P AV
Expande: AV >0
w: -P AV w<0 trabajo del sistema

(+)
Contrae: AV <0
w: -P AV w>0 trabajo sobre el sistema

(-)



AH =AE +PAV

AE=q, +w

w= -PAV BH=q, +w -w =g,

AH = qdp Calor a presién constante

Calor es funcion de estado si estd a presion constante

AH > 0 gana calor del entorno ENDOTERMICO

AH < 0 libera calor al entorno EXOTERMICO

Ejercicio: Indique el signo de AH , en cada uno de los siguientes
procesos, llevados a cabo a presién atmosférica. Indique si los
mismos son exotérmicos o endotérmicos:

a) Un cubo de hielo se derrite
b) 1 g de butano se quema, hasta lograr combustion completa

¢) Una masa de arcilla cae desde una distancia de 2 m hasta el
suelo



Entalpia de reaccion
Variacion de entalpia que tiene lugar durante la reaccion

Energia ganada o perdida cuando ocurre un cambio quimico
a presion constante.

METODOS PARA DETERMINARLA

Medir g, con un calorimetro

Medir g, con una bomba calorimétrica

Ley de Hess

A partir de AH,°

A partir de entalpias de enlace

ENTALPIAS DE REACCION

Energia ganada o perdida cuando ocurre un cambio a presion
constante.

AH = Hgpg - Hinicia
AH = H(productos) - H(reactivos)

AHr :Entalpia de reaccién : cambio de entalpia que acompafia a
una reaccion o calor de reaccidon




1.- El AH para una reaccion depende del estado de agregacion
reactivos y productos

2H, (g) + O, (9) 2H,0 (9) AH = -483,7 kJ

2H, (g) + 0, (q) 2H,0 (1) AH= -571,7 kJ

2H,0() 2H,0(q) AH= +88 kJ

2.- Cuando una reaccion quimica es invertida, el valor de AH se
cambia de signo

N,(g) + 3 H,(g9) 2 NH;(qg) AH = -918 kJ

2 NH;(9)

N.(g) + 3 H,(g) AH =+ 91,8 kJ

3.- Cuando una reaccion quimica es multiplicada por cualquier
factor, el valor de AH se obtiene multiplicando el valor de AH
en la reaccion original por el mismo factor.

N.(g) + 3 H,(g) 2 NH;(q) AH = -91,8 kJ

2N,(g) +6H,(g) 4 NH;(g) AH=2(-918) kJ=-184 kJ

¢Cuanto calor se libera cuando 4,5 g de metano gaseoso (CH,) se
quema a presion constante?

CH4(g) +20,(9) —— CO,(9) +2H,0() AH=-890kJ

169 CH4------- (-890 kJ)
N Y mm—— x: -250 kJ



METODOS PARA DETERMINARLA

Método 1 Medir q, con un calorimetro

Metodoied \\cdir g, con una bomba calorimétrica

Método 3 Ley de Hess

Metodo 4) A partir de AH,°

Metodo ) A partir de entalpias de enlace

Calor medido a presion constante:
CALORIMETRIA

Determinar el valor de AH experimentalmente. Mido el

flujo de calor de una reaccién a presién constante

C: capacidad calorifica: cambio de temperatura que un
objeto experimenta cuando absorbe energia. Cantidad de

calor necesaria para elevar la T en 1°K ( 0 1°C)
Cm: Capacidad calorifica molar: por mol de sustancia

Ce: Capacidad calorifica especifica: C de un g de una
sustancia ( Calor especifico)



Calor especifico: Ce

Ce: Capacidad calorifica especifica: € de un g de una
sustancia

cantidad de calor transferido q
Ce - =
(g sustancia) (cambio de T) m At
q - Ce gsus'rancia AT
Calor especifico a 25°C, 1 atm (J / g °C)

Elementos Compuestos
° AI(S) 090 * Hzo () 209
* Br'z 0 047 ¢ HZO 0) 418
* C (diamante) 051 ¢ Hzo (9) 186
* C (gr'afiTo) 071 ¢ CH4 (9) 220
¢ Fe (s) 045 * COZ () 084
* Nz (9) 104 . CGCO3 (s) 082

¢ Oz () 092




q = Ce 9sustancia AT

Ejercicio:

Calcular:

a) Cudnto calor se necesita para calentar 250 g de agua
(aproximadamente una taza) desde 22°C (aprox. temperatura
ambiente) hasta casi su punto de ebullicién 98°C?

El Ceygyet 4184 J/g K : 1 cal/gK

q: 4,184 J/gk 250g (371-295)K = 79500 J = 79,5 kJ

b) ¢Cudl es la capacidad calorifica molar del agua?
1 g agua-------- 4,184 J/K
18 g agua ----- x: 75,3 J/K 75,3 J/Kmol

Rta.: a)7,9.10*J
b) 75,2 J/mol K
Ej 4 y 5 de guia de coloquios

A presion constante: Calorimetro

CALOR <

A volumen constante: Bomba calorimétrica
(Método 2)

En el laboratorio: presion constante
AH : q,

Al producirse la reaccion, se mide el
cambio de T.

_
[T T T TITIIIIIID
SLERILE

| Vaso de poliestireno: baja conductividad térmica




q ganado por la solucion = (- q liberado por la reaccién)

Qsin = '(qr)

- M netal- Ce metal AT metal = M agua- Ce agua- AT agua

Qsin = '(qr'): Cesln Gsin A*

En solucion acuosa: Ce = Ce ,,o= 4,18 J/gK

Ejercicios:

a) 15,5 g de Cromo calentado a 100°C se lo vuelca sobre 55,5 g de agua cuya
temperatura es de 16,5°C. Temperatura final del metal y del agua = 18,9°C.
¢Cudl es el valor del Calor especifico para el metal cromo?  Rta.= 0,44 J/gK.

Ejercicios:

a) 15,5 g de Cromo calentado a 100°C se lo vuelca sobre 55,5 g de agua cuya
temperatura es de 16,5°C. Temperatura final del metal y del agua = 18,9°C.
¢Cudl es el valor del Calor especifico para el metal cromo?  Rta.= 0,44 J/gK.

M netal- Ce metal: AT metal = = M agua- Ce agua- AT agua

15,5 g Ce, (-81,1°C)= - 55,5 g 4,184 J/°C g (2,4 °C)
Ce,, = - 55,5 g 4,184 (J/°C g) (2,4 °C)/ 15,5 g (-81,1 °C)
Ce= 0,44J/°Cq



. Calor medido a volumen constante: Bomba
Método 2 P
calorimétrica (no lo desarrollamos)

Para medir la energia liberada en una reaccion de combustion
(reaccién de un compuesto gaseoso con O, en exceso)

Valvula de emision de oxigeno

termdmetro
Es un recipiente aislado,
A,ambr; - que Se cubre con una
para @ _ Material cantidad exactamente
ignicién aislante medida de agua
| agua
" agitador

Cuando todos los componentes dentro del calorimetro llegan a
la misma temperatura, la reaccion de combustion se inicia con
el paso de corriente eléctrica por un alambre en contacto con
la muestra. Cuando el alambre se calienta lo suficiente, la
muestra se enciende

q ganado por el calorimétro = (' q liberado por la reaccién)

\ )
|

Qbomba + QGgua = '(Qreaccién)

9Qbomba = Cebomba AT

(el Ce de la bomba no tiene unidades de masa. Es el calor
necesario para calentar 1° K toda la bomba)



METODOS PARA DETERMINARLA

Medir q, con un calorimetro

Medir q, con una bomba calorimétrica

Ley de Hess

A partir de entalpias de enlace

Método 1.
Método 2
Método 3
- A partir de AH,°
Método 5.

Ley de Hess

AH3 - AHI + AHZ

GH Hess (1802-1850)



Ley de Hess

AH es funcidén de estado

Si una reaccion se efectda en una serie de pasos, AH para la
reaccion es la suma de los AH de los pasos individuales.

2C grafito) * O2 (g) 2CO ()

2C (afito) * 202 g — BB ;) AH = -787.02 kJ= 2.3935 kJ

BBBI, — 2c0,,+0,q AH==+56598kJ

2C(gr'aﬁfo) + OZ () —— 2CO (9) AH ==-221.04 kJ

Ej. 1) Determinar el AH . en la reaccién de formacion del eteno (C,H,) :

2 C(s) + 2 Hy(g) —> C;H4(9)
partir de los calores de reaccion de las siguientes reacciones:

(1) Hx(g) + 3 0,(g) —> H,O(I) AH, = - 285,8 kJ
(2) C(s) + O,(g) —> CO,(9g) AH, = - 393,13 kJ

Ej. 2: Determinar el AH 4C(s) + 4 H,y(g) —> 2C,H.(9)



Determinar el AH .en la reaccion de formacion del eteno (C,H,) :

2 C(s) + 2 Hy(g) —> CoHyu(g)

(1) 2 Hy(g) + 1 0,(g) —> 2 H,0()) AH, = 2(- 285,8 kJ)
(2) 2 C(s) + 20,(g) —> BEON(9) AH, = 2(- 393,13 kJ)

3) BBBMo) + 2 H,0()-—— C,Hi(g9)+30,(@)  AH; = - (- 1422 k)

=2:(2)+2:(1)-(3)
luego AH reaccién = 2'AH2 + Z'AHl - AH3 =
=2-(-393,13 kJ) + 2 - (- 285,8 kJ) - (- 1422 kT) = 64,14 kJ

Se trata de una reacciéon endotérmica.

METODOS PARA DETERMINARLA

Método 1 Medir g, con un calorimetro

Metodo 20 1. i g, con una bomba calorimétrica

Método 3 Ley de Hess

Método 4) A partir de AH,°

Metodo B) A partir de entalpias de enlace




Metodo4) AH.- ENTALPIAS DE FORMACION

Cambio de entalpia en la formacidén de un compuesto a partir de
sus elementos

AH°_ Entalpia estandar: cambio de entalpia cuando todos los
reactivos y productos estdn en estado estandar

AH® = entalpia estandar de formacion de un compuesto

cambio de entalpia de la reaccién que forma un mol de
compuesto a partir de sus elementos, con todas las sustancias en
estado elemental (kJ/mol)

- Sustancia AH®, kJ/mol
* CaCOg3 4 -1206.92
» CaO (s) -635.09
* CH, () -74.85

* CHe () -84.67

* CH30H -238.64
* CH;0H -201.2

© €O, -110.52
© €O, -393 51
- HCl -92.31

- H,0 -285.83
- H,0 -238.92
* NaCl -411.12

* S0,y -296.83




Al ser la entalpia una funcion de estado:

AHorn - 2 A% AHOf - 2 A% AHOf
1I 1I

productos reactivos

C,H,(g) + 6% 0.(g) —» DSH,O() + 4 CO,(g)
AH® = 5 AH°(H. O\l + 4 AH°(CO.,g)
- AH2(CH,,.9)- 6% AH.°(O,.9)

= [ 5(-285.83) + 4(-393.5)

- (-124.73) - 6Y4(0) 1 kJ
AH® =-2878.4 kJ

C(s) + O,(g) —— CO,(9)

¥

AHor.n - AHof
Un AH°,, puede coincidir con un AH,

Un AH°; es un caso especial de AH°,,



Calcular el AH®°r de la reaccion:
CsHggy +35 0z —— 3CO; g+ 4 H,0(y,

Podemos plantear una ley de Hess, considerando los AH®; de
cada compuesto:

C3H8(9) 3C () + 4 HZ(g) AHI :'AHofC:;Hg(g)

3(C(grafi1‘o) + 02 () COZ(Q)) AHZ: 3 AHofCOZ(g)

4(H2 (9) + % Oz (9) —»Hzo (l)) AH3: 4 AH°szO(,)

C3H8(g) +5H OZ(g) —_— 3COZ (9)+ 4 Hzo(g) AHor'

AH°r= AH, + AH, + AH,
AH®r: ZnAH® (productos) - XmAH®; (reactivos)

AH® de cambio de estado

1 SUBLIMACION

2 DEPOSICION

\ 3 CONDENSACION
2 \4 4 VAPORIZACION
5 FUSION

z ; ,
: ‘(LIQUIDO ) 6 SOLIDIFICACION
6

Para calcular el calor involucrado en el equilibrio entre dos
estados (a una temperatura dada): AH® de cambio de estado

Por Ej: para calcular el calor liberado al aumentar la temperatura

del sistema: q=Ce 9. ygrancia Ot



Temperatura (°C)

- GAS (vapor)
de
ebullicion \\
LIQUIDO (agua)
50 CONDENSACION
Cgmbm d‘j,e“.g“ SOLIDIFICACION
25 s i Cambio de estado |
de liquido a sélido
Punto - | |
de fusion 0°C ‘
-25 i :
SOLIDO (hielo) Hielo
-50 | |
10 20 30 40 50 60
Tiempo (min)
905
3 F
AH  |AuH Fusién H,0(s) . H,0 ()
5 AH°fus
z E c Vaporizacion H,O ()«~—= H,0 (9)
— )
@ = = AH°vap
£| o g
L @ =
p= =
% GLOBAL
o Sublimacion H,O (s) <— H,0 (g)
| ArsH AHesub
LL
solido ||QU|dO

AHesub =AH°fus + AH°vap




»

T(°C) s F
100°C D E/ vapor

Hzoa) + vapor

1cal: 4,184 J

H Zo(l)

0°C

hie|o hielo + Hzo(D

v

Calor adicionado

Ejercicio: Calcular el calor necesario para calentar 500 g de agua
desde -50°C hasta 20°C

Datos: Ce,,,: 0,463 cal/gK Ceguat 4,184 J/gK
AH; gisn 6,01 kJ/mol 1 cal: 4,184 7

13) Calcule la cantidad de calor involucrado en cada paso de las siguientes fransiciones:
Masa de agua: 500,0 g. Rango de Temperatura: - 50,0 °C a 200 °C.

a) Agua(s) de - 50 °C a Agua(s) 0 °C. CeHielo = 0,463 cal/gK.

q=m agua* Ce hielo - AT agua

q=500g. 0,463 cal/gK. (273- 223) K= 11575 cal = 48430 J = 48,43 kJ
1cal ------- 4184 J

b) Agua(s) a Agua(l) (proceso de fusién) a 0 °C. AH*f(agua) = 6,01 kJ/mol.
1 mol agua------------ 18 g ----------- 6,01 kJ

c) Agua(l) de 0 °C a Agua(l) 100 °C Ce(agua liquida) = 4,184 J/gK.
q=m agua* Ce agua* AT agua
q=500g. 4,184 J/gK. (373- 273) K = 209000 J = 209 kJ




d) Agua(l) a Agua(g) a 100 °C (proceso de vaporizacién) AH®vap = 40,67 kJ/mol.

1 mol agua------------ 18 g ----------- 40,67 kJ
500 g ---------- x= 1130 kJ

e) Agua (9) de 100 °C a 200 °C. Ce(agua vap) = 0,482 cal/g°C.
q-= AT
iE 5003 0 482 2 cal/g °C. (200- 100)K = 24100 cal = 100834 J = 100,8 kJ

1200 - /'
[

1000
800
600

400 - /

200 °

q entregado (kJ)

0 o

T T T T T T T T
-50 0 50 100 150 200

Ejercicio 14)

¢Qué cantidad de calor se debe entregar a 25,0 g de metanol liquido: CH;OH(l) para
elevar su temperatura desde 25,0 °C hasta su punto de ebullicién normal: 64,6 °C,
logrando la evaporacion total a esa temperatura?

Cemetanoty = 0.6 cal/g K AHe°vap = 38,0 kJ/mol.

Calcular:

q1- Calor para calentar 25 g de Metanol liquido desde 25°C hasta su T ebullicidn
(64,6°C)

qg=m.Ce. AT=259.0,6 cal/g K. (337,6-298) K =594 cal = 2,485 kJ

q2- calor para evaporar toda la masa de metanol
1 mol metanol ------------ 32 g----------—---- 38 kJ

Debo entregar q1 + q2= (2,485 + 29,7) kJ = 32,2 kJ



METODOS PARA DETERMINARLA

Medir q, con un calorimetro

Medir q, con una bomba calorimétrica

Ley de Hess

A partir de AH,°

A partir de entalpias de enlace

ENTALPIAS DE ENLACE.

- A partir de entalpias de enlace

iOjo! Método aproximado ESTIMACION

Reaccidn quimica: Proceso en el que se rompen unos enlaces y se forman
otros nuevos.

La ruptura/formacion de un enlace conlleva intercambio energético.
i |

H—C: -H + Cl—C — H—IC—CI + H-CI
H H




Entalpia de disociacién de un enlace dado en una molécula
determinada: Energia requerida para romper ese enlace en un
mol de dichas moléculas en estado gaseoso a P cte.

Entalpia de enlace: Valor promedio de la energia requerida para
romper enlaces similares en un gran nimero de moléculas
diferentes. (Un mol; estado gaseoso; P cte)

AHY = ZEE(rotos) — ZEE(formados)

H
I

H—If—H + C-C — H—=C-C + H-C
H

|
\ \ H
AH =413 + 243 - 328 - 432 = -104 kJ

iOjol * Solo es aplicable a reacciones entre gases.

X

Energia de enlace.

+ "Es la energia necesaria para romper un enlace de un mol de
sustancia en estado gaseoso”

En el caso de moléculas diatémicas es igual que la energia de
disociacion:
A—B(g) — A(g) + B(g) AHdis = Eenlace: Ee

- Ejemplo: Hy(g)—> 2 H(g) AH =436 kJ
Es positiva (es necesario aportar energia al sistema)
Es dificil de medir.
Se suele calcular aplicando la ley de Hess.



Calcula el calor de combustion de propano a
partir de los datos de energia de enlace de
la tabla.

CsHg+5 0, > 3 CO, +4 H,0
Enlaces rotos: 8 C-H,2 C-Cy 5 0=0
Enlaces formados: 6 C=0Oy 8 O-H

AHO =% E_(e. rotos) - = E_(e. form.)

AHO= 8 E, (C-H) + 2 E, (C-C) +
5 E, (0=0) - [6 E,(C=0) + 8 E,{(O-H)]

AHO = 8x413 KJ + 2x347 kJ +5x499 kJ - (6x745 kI +
8x460 kJ) = -1657 kJ; AHO__ . (CsH) = -1657 kJ

¢se trata de un AH®r o de AH®f ?

HHH
H-C-¢-C-H +50:0 —— 3070 +4H-O-H
HHH
Enlaces rotos: Enlaces formados:
8C-H,2C-Cyb0=0 6 C=Oy8 O-H

AHO =% E_(e. rotos) - = E_(e. form.)

Enlace E
(kI /mol)
H-H 436
c-C 347
C=C 620
C=C 812
0-0 499
CI-C 243
C-H 413
c-0 315
Cc-0 745
O-H 460
CI-H 432




Sabiendo que las energia de los siguientes enlaces en kJ/mol es:
C=C : 611; C-C : 347; C-H : 413 y H-H : 436, calcular el valor
de AHC de la reaccion de hidrogenacién del eteno.

Reaccién: CH,=CH,(g) + H,(g) = CH3-CHs(9)

En el proceso se rompe un enlace C=Cy otro H-H y se forman
2 enlaces C-H nuevos (el etano tiene 6 mientras que el eteno
tenia sélo 4) y un enlace C-C.

- AHO=3X E_(enl. rotos) - X E_(enl. formados) =

- AHO=1E,(C=C) + 1 E ,(H-H) - 1E.(C-C) - 2 E.(C-H)

+ AH%=1mol - 611 kJ/mol + Imol - 436 kJ/mol
- (1 mol - 347 kJ/mol + 2 mol - 413 kJ/mol) = -126 kJ

Calcula el calor de combustion de propano a partir de los datos de energia de
enlace y de AH® de la tabla.
AHO =T E_(e. rotos) - = E, (e. form.)

AHO= 8 Eer‘(C—H) +2 Eer‘(c—c) +5 Eer.(O:O) - [6 Eef(C:O) +8 Eef(O—H)]

AHO = 8x413 kJ + 2x347 kJ +5x499 kJ - (6x745 kJ + 8x460 kJ) = -1657 kJ;
AHOComb(C3H8) = -1657 kJ

AH°r: ¥ nAH®; (productos) - ZmAH® (reactivos)

AHor': 4 AH°szO(g) +3 AHOfCOZ(g) ‘AHOfC3H8(9)
AH®r: 4 (-241,8)+ 3 (-393,5)-(-103,8) kT

AH®r: -2044 kJ



Entropia (S)

» Es una medida del desorden del sistema que si puede medirse
y tabularse.

AS = Sfinal - Sinicial

- Existen tablas de S° (entropia molar estdndar) de diferentes
sustancias.

* En una reaccién quimica:
0= . g0 - . g0
AS® =X np S productos )y n. S reactivos

* La entropia es una funcién de estado.

La entropia de un sistema (reactivos y productos) aumenta (AS
es positivo) para los siguientes procesos:

Transiciones de fase que convierten un sélido en liquido o un
liquido en gas y solido a gas

Reacciones que aumentan el nimero de moléculas gaseosas;
Disolucidn de sélidos moleculares y de ciertas sales en agua;
Elevacion de la temperatura de una sustancia'y

Expansion de un gas a temperatura constante.



* Ejemplo
Calcular AS°,,,, a 25 °C para la reaccidn

CH, (9) + 20, (g) — €O, (9) + 2H,0 (9)

Sustancia S0 (J/Kmol)
CH, (9) 186.2
0, (9) 205.03
O, (g) 213.64
H,O (g) 188.72

El As° para un elemento en su forma mas estable es
positivo, NO ES CERO!!!

213.64 188.72 J
28,0 =1 Mol CO, ( K- mol COZ) +2 mol H,0 ( K- mol Hzé_

= 591.08 J/K

186.2 J 205.03 J
2S°0act =1 MoOICH, ( K- mol CH, )"‘ 2 mol O, mol 0, )'

= 596.3 J/K

AS°reaccion = YnS°productos - ¥ mS°reactivos

(591.08 - 596.3) J/K

= -5.2 J/K



Ejemplo: Calcula AS® para las siguientes reacciones quimicas:
a) N2(9) + Ox(g) > 2 NO(g):

b) 3 H,(9) + N,(g) — 2 NHs(g).

Datos: SO (J-mol-1-K1):

H,(g) = 130,6; O,(g) =205; N,(g) = 191,5; NO(g) = 210,7; NH;(qg)
=192 3

0 - . g0 - . g0
ASY = % np S productos b n. S reactivos

a) AS° = 2 mol - 210,7 J ‘molt -K1 - (1915 J-K1+ 205 J-K1)=24,9 J-K1
b) AS® =2:192,3 J-K!- (3 mol -130,6 J- mol-K?+ 1915 J-K1)=-198,7 J-K!

Segundo principio de la
Termodindmica.

* "En cualquier proceso espontdneo la entropia
total del universo tiende a aumentar siempre”.

’ ASuniverso - ASsis‘rema + ASem‘orno 2 O

* A veces el sistema pierde entropia (se ordena)
espontaneamente. En dichos casos el entorno
se desordena.



Entropias Estandard a 25°C

- Sustancia S°(J/K-mol) Sustancia  S°(J/K-mol)
. C(diamond) 237 HBr (q) 198.59
+ C(graphite) 5.69 HCl (g) 186.80
- CaO (s) 39.75 HF (q) 193.67
- CaCOz (s, 929 HI (g) 206.33
- CH,(g)  200.82 H,0 (1) 69.91
- CH,(g) 2194 H,0 (g) 188.72
.« CHy(g) 2295 Nacl (s) 72.12
.+ CH,OH(l) 127 0, (q) 205.03
- CH;OH (g) 238 S0, (g) 248.12
- CO (g) 197.91 50;(g) 256.72

Tercer principio de la Termodinamica

“La entropia de cualquier sustancia a O K es igual a
0" (maximo orden).

Equivale a decir que no se puede bajar de dicha
temperatura.

ICUIDADO! Las S de los elementos en condiciones
estandar no son O sino que es positiva.



En procesos reversibles y a temperatura constante se
puede calcular AS de un sistema como:

AS = —
S T

y si el proceso quimico se produce a presion constante:

AHsis‘tema
T

- AHsis’rema
T

ASsis‘rema - Asen’ror‘no:

SO (entropia molar estdndar) se mide en J/mol K
AS,cqccicn S€ Mide en J/K

AG°®° = AH° =T -AS°=0 equilibrio
AH° =T -AS° AS°=AH° /T

Energia libre de 6ibbs (6)

En procesos a T constante se define como:
6G=H-T-S AG =AH-T - AS

* En condiciones estdndar: AG? = AH? - T- ASO

+ SiAG <0 lareaccion ES espontdanea

* SiAG >0 lareaccion NO es espontdnea
+ Si AG = 0 el sistema estad en equilibrio



Incremento de energia libre de una
reaccion (AG)

- G es una funcion de estado.

» Al igual que el incremento entdlpico el incremento de

energia libre de una reaccion puede obtenerse a partir
de AG(° de reactivos y productos:

AGO =X npAGfO(pmdudosr ) nr-AGfO(r'eac‘rivos)

Energia libre y Espontaneidad
de las reacciones quimicas

* Reac. no espontdnea Reac. espontdnea
~ ~
L & | Reactivos
' Productos v AG < O
2 o)
S J £ \
o 9
o )
9 > o
&S Reactivos A6 > 0 L% Productos

T, P = ctes. T, p = ctes.



Espontaneidad en las reacciones quimicas.

* No siempre las reacciones exotérmicas son espontdneas.
* Hay reacciones endotérmicas espontdneas:

- Ejemplos de reacciones _:
* NH,CI(s) > NH,*(ac) + CI- (ac) AH°=14,7 kJ
+ H,O(l) —> H,0(qg) AHC = 44 0 kJ

Una reaccién es espontdnea cuando

AG6= AH - T AS es negativo.

» Segln sean positivos o negativos los valores de AH y AS
(T siempre es positiva) se cumplird que:

© AH<0yAS>0 - AG <0 Espontdnea

* AH>0y A S<0 = AG >0 No espontdnea

© AH<0yAS<0 >AG6+<0aTbajas

— AG >0 a T altas

© AH>0yAS>0-A6<0aTaltas

= AG>0a T bajas




Espontaneidad de las
reacciones quimicas

AS | AH > O

AS > O

AH < O
AS > O

Espontdnea a todas Espontdnea a

las temperaturas

temperaturas altas

AS <

AH < O

o)

Espontdnea a
temperaturas bajas

AH >0
AS< 0

AH

No Espontdanea a
cualquier temperatura

Energia libre de formacion estandar

Sustancia

C (diamante)
CaO (s)
CaCO;, (s)
CH; (9)
CH, (9)
C,H; (9)
CH;OH (1)
CH5O0H (9g)
€O (9)

NG
2.832
-604.04
-1128.84
209
86.12
-32.89
-166.3
1619
-137.27

Unidades kJ/mol a 25 °C

Sustancia
HBr (g)
HF (9)
HI (9)
H,0 (1)
H,0 (9)
NaCl (s)
O (9)
SO, (9)
SO; (9)

NGy
53.43
-273.22
1.30
-237.18
22859
-384.04
23175
-300.19
-371.08



