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TEMA 4: TERMOQUIMICA.
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1.- OBJETO DE LA TERMODINAMICA QUIMICA.

La Termoquimica estudia los intercambios de energia que acompaian a las reacciones
quimicas. Es un hecho experimental que en toda reaccidon quimica hay una variacion de energia,
manifestada normalmente por la emision o absorcion de calor. El estudio de estas variaciones de
energia es objeto de la Termoquimica, y de su importancia puede darnos idea el hecho de que no
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so6lo hay muchas reacciones (en especial las de combustion) que tienen como Unico objetivo el
aprovechamiento de la energia desprendida, sino que también la espontaneidad de una reaccion
viene determinada primordialmente en muchos casos por el aspecto energético.

2.- INTRODUCCION: TERMOQUIMICA, ESPONTANEIDAD, EQUILIBRIO.

Se puede decir de una manera muy general que la termodinamica es la ciencia de la energia, y
se podria anadir que también se ocupa de la entropia.

La termodinamica estd basada, esencialmente en solo dos postulados, nombrados primero y
segundo principios de la termodinamica. Estos axiomas no se deducen, en todo caso los podemos
considerar generalizaciones de experiencias. De ellos, por razonamientos ldgicos, matematicos, se
derivan relaciones entre las magnitudes macroscopicas, es decir, variables que se refieren a un gran
conjunto de particulas (volumen, presion, temperatura, calores especificos, entalpia,...). La validez de
estas relaciones se puede comprobar experimentalmente, y con eso la de los principios.

Hace falta subrayar que la termodinamica es una teoria macroscopica, no hace falta tener en
cuenta para nada la estructura atomica y molecular de la materia. Esta caracteristica le confiere una
gran fiabilidad. Puede ser falsa la existencia de los atomos pero la termodindmica no cambiara sus
principios, ya que no se deducen tedricamente sino de la experiencia.

Las leyes termodinamicas se relacionan con los estados de equilibrio de los sistemas (que
implican ausencia de cambios en el sistema a lo largo del tiempo, incluido el intercambio de materia).

La termodinamica no describe el proceso de cambio de los sistemas ni indica el tiempo
necesario para lo mismo, informando solo acerca de la posibilidad de que exista tal cambio. A pesar de
todo, saber si una reaccion es posible o no puede ahorrar muchos esfuerzos inutiles, asi, si la
termodinamica hubiera dicho que era imposible obtener diamantes a partir de grafito, a nadie se le
acurriria esforzarse intentandolo.

Los objetivos de la termodinamica quimica los podemos resumir asi:

a) Estudio de las variaciones de energia, como entalpias de reaccion, energias libres...

b) Saber, fijadas ciertas condiciones (como como por ejemplo la temperatura y las

concentraciones), si es factible una reaccion o no.

c¢) Obtencion, tedrica, de las constantes de equilibrio y métodos para mejorar los rendimientos

de las reacciones.

En lo tocante a los procesos la termodinamica no nos dice nada de su velocidad ni de su
mecanismo.

3.- DEFINICIONES BASICAS: SISTEMA, VARIABLES, ESTADO DE UN
SISTEMA.

En la termodinamica entendemos por SISTEMA una cantidad de materia que nosotros
aislamos, bien sea en la realidad o imaginativamente, para estudiarla. Los sistemas termodinamicos
pueden ser:

a) Abiertos, en este caso intercambian con los alrededores materia y ademas energia.

b) Cerrados, cuando solo intercambian energia. Su masa permanece constante, no entra ni sale

materia.
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¢) Aislados, cuando no intercambian con los alrededores (el medio ambiente) ni materia ni

energia.

Todo sistema se caracteriza macroscopicamente por unos valores concretos de sus propiedades
observables experimentalmente, llamadas variables de estado, como por ejemplo: la presion (P), el
volumen (V), la temperatura (T) y la composicion (y;). Para una sustancia pura la composicion, al ser
siempre la misma, no hace falta especificarla. Es suficiente, en este caso, para conocer el estado del
sistema con tres variables, P, V, T.

Hay variables que no cambian su valor aunque dividamos el sistema, se dice que son
intensivas y otras que si lo hacen, les llamamos extensivas. Son intensivas: presion, temperatura,
densidad, composicion... y son extensivas: volumen, masa, y otras como energia interna, entalpia,
energia libre, entropia...

Cuando se modifica una, o mas, variables de estado decimos que el sistema sufrié un proceso o
transformacion.

En este curso estudiaremos Unicamente sistemas que se encuentran en estado de equilibrio
termodinamico. Por suerte, para describir dichos sistemas s6lo hace falta conocer un reducido nimero
de variables termodinamicas. Como por ejemplo, si el sistema es un gas llega con conocer la presion, el
volumen y la temperatura para describir perfectamente su estado. En general, las variables de estado se
encuentran relacionadas entre si mediante ecuaciones matematicas; como por ejemplo: P V=nR T.
(Ecuacion de estado)

Existen algunas variables termodindmicas que tienen la importantisima cualidad de que su
valor depende exclusivamente del estado del sistema, y no de las formas intermedias por las que este
evoluciona. A estas variables se les denomina funciones de estado. Son funciones de estado: el
volumen, la energia interna, la entropia, la entalpia, la presion, la temperatura, porque su valor, dentro
de un instante dado, es independiente del mecanismo que siga el proceso cuando se pasa de un estado
inicial a otro final. Las variaciones que experimentan estas funciones sélo dependen del estado inicial y
final del sistema, sea cual sea el camino de transformacion.

4.- CALOR, TRABAJO, ENERGIA INTERNA. PRIMER PRINCIPIO DE LA
TERMODINAMICA.

4.1. Primer Principio.

Este principio refleja la ley de conservacion de la energia para un sistema termodindmico, y su
objetivo es controlar los intercambios energéticos que tienen lugar entre ¢l y su entorno.
El primero principio establece que la energia de un sistema se conserva siempre. Si al
experimentar un proceso disminuye la energia del sistema debe aparecer una cantidad equivalente de
energia en su entorno.

Cuando en un sistema cerrado se produce un aumento o merma de su energia total, implicara
necesariamente una merma o aumento, respectivamente, de la misma cantidad en su entorno.

De todas las posibles formas de energia que producen o consumen las reacciones quimicas
(calor, trabajo, energia eléctrica, energia luminosa, etc.) en este tema Unicamente se van a considerar el
calor y el trabajo. De hecho, el primer principio de la termodinamica explica como afectan los
intercambios de calor y trabajo a la energia de un sistema; para ello se emplea una magnitud
denominada energia interna que se representa por U. Con estos tres conceptos: energia interna (U),
trabajo (W) y calor (Q) puede enunciarse el primero principio de la termodinamica como:
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"La variacion de la energia interna de un sistema es igual al calor desprendido o
absorbido por el sistema menos el trabajo realizado por o sobre el sistema".
Algebraicamente:
AU=Q-W

4.2. Trabajo de expansion de un gas:

Para mantener un gas a presion en un cilindro
hay que realizar una fuerza F. Si la presion interna del
gas consigue vencer la fuerza, el gas se expande y
realiza un trabajo que vale
W =FII > |
donde, F, es la fuerza que se realiza desde el exterior |.-.-.". . ."."
sobre el émbolo para mantener el gas a presiony, L, esel | = - - -+ - - <4 F

desplazamiento del émbolo. ...t LT
La presion del gas en el interior, P, es igual al cocienteo entre la fuerza, F, y la superficie, S, del
émbolo:

F
P = —
S
si sustituimos la fuerza de la expresion del trabajo se obtiene:

po W
Sl
El producto de la superficie del émbolo por su desplazamiento (S-1) es el cambio de volumen que
experimenta el sistema con lo que finalmente podemos escribir:
W=PAV=P(V,-V)
que es la expresion del trabajo de expansion de un gas, en la que V, es el volumen final y V, el
volumen inicial.

4.3. Criterio de signos:

Para que el enunciado del Q>0 Calor Q<0

primer principio sea coherente hace g

falta especificar la direccion en la que

fluye la energia, ya sea en forma de

calor o de trabajo. Para ello se adopta W<0 W>0

un criterio de signos que debe Compresion Traballo Expansion

mantenerse siempre.

El criterio propuesto se fundamenta en las siguientes apreciaciones:

* Cuando el sistema cede calor al exterior su energia total disminuye, la variacion de energia interna
debe ser negativa (AU<O0) y por lo tanto el calor debe ser negativo. Pero si el sistema absorbe calor
del entorno su energia total aumenta (AU>0), por consiguiente, este calor debe ser positivo.

* Cuando el sistema se expande realiza trabajo sobre su entorno a costa de su energia total, que debe
disminuir (AU<0). Como en la expresion del primero principio el trabajo tiene signo negativo, el
trabajo de expansion debe ser positivo.
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* En una compresion, la energia total aumenta (AU>0) y, como en la expresion del primero principio
el signo del trabajo es negativo, en una compresion también debe ser negativo.

Expansion U Vo>V, U PIAV>0 0 AU<0
Compresion [ Vo<V, I PIAV<0 0 AU>0

4.4. Comentarios sobre la energia interna:

La energia interna de un sistema, U, es la suma de todas las energias contenidas en dicho
sistema. Se considera que la energia total de un sistema gaseoso es la suma de las energias cinéticas de
sus moléculas:

U=E-+E.+E,+E.+E,

Se puede apreciar que hay términos debidos a la energia cinética de las moléculas, energias de
traslacién, rotacion y vibracién, y términos debidos a la energia potencial, como la atraccion
electrostatica entre las moléculas, y hasta términos debidos a las fuerzas nucleares.

La energia interna de un sistema (U) es una funcion de estado, y su valor absoluto es
desconocido; el unico que se puede hacer es medir su variacién cuando en el sistema termodinamico se
produzca una transformacion. A esta variacion se le llamara variacion de energia interna (AU).

5.- CALORES DE REACCION A VOLUMEN CONSTANTE Y A PRESION
CONSTANTE. ENTALPIA Y SU VARIACION. DIAGRAMA ENTALPICO.

En una reaccion quimica AU representa la diferencia de energia interna entre su estado final

(productos) y su estado inicial (reactivos), con lo que el primer principio se puede expresar:
AU = Uproductos = Ureactivos = Q -W

Los valores de Q y W se refieren a los efectos de calor y trabajo que acompafian a una reaccion
quimica.

Aunque el primer principio puede aplicarse a una reaccion en cualquiera estado, sin limitacion
alguna, en este caso nos referiremos a dos casos especialmente sencillos: al calculo de AU cuando el
volumen permanece constante (AU, ) y al calculo de AU cuando la presion permanece constante (AU,),
siendo este segundo caso lo que mas nos interese.

5.1. Transferencia de calor a volumen constante:

En este caso, como no hay variacion de volumen, el trabajo es nulo, con el que la expresion del
primer principio queda:
AU =Q,

donde Q, es el intercambio de calor a volumen constante. Esta condicion se da cudndo llevamos a cabo
a reaccion en una bomba calorimétrica en la que no puede haber contraccion o dilatacion del sistema.
En los procesos a volumen constante, el valor del calor medido en la bomba calorimétrica da
directamente la variacion de la energia interna, AU, para la reaccion que se esta a estudiar.

El calor absorbido o desprendido en una reaccion quimica a volumen constante (Q,) es igual a
la variacion de energia interna del sistema.
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Si Q>0 O U aumenta
Si Q<0 0 U disminuye

5.2. Transferencia de calor a presion constante. Concepto de entalpia.

La mayoria de las reacciones se realizan a presion constante, ya que en los laboratorios se
trabaja a menudo en recipientes abiertos, o lo que es lo mismo, a presion atmosférica. Casi todos los
procesos que vamos estudiar son de este tipo.

Para calcular el intercambio de calor asociado a una reaccidn a presion constante, se emplea también el
primer principio. En los procesos a presion constante es frecuente que a medida que transcurre la
reaccion exista un pequeiio cambio de volumen, que producira un trabajo de expansion:

W=PNAV
siendo AV =V productos - V reactivos, con lo que el primer principio toma la forma:
AU=Q,-PIAV
donde Q, = variacion de calor a presion constante. El calor Q, se puede despejar en la ecuacion:
Q,=AU+PIAV

Desarrollando esta expresion:
Q,=(U-U)+P(V2-V)
y si se agrupan los términos correspondientes a los estados inicial y final se obtiene:
Q,=(U,tPLVy)- (U, +PLV)
P-V tiene dimensiones de energia y sumada a la energia interna U nos dard una nueva energia que
llamaremos entalpia y que representaremos por H:
H=U+POV

que sustituida en la ecuacion anterior nos da el calor intercambiado en una reaccién a presion
constante:

Q,=H.-H,=4H

La entalpia, H, es otra forma de medir la energia de un sistema; H, y H, son los valores de la
energia calorifica del sistema en los estados final e inicial, y su diferencia, AH, representa el calor
transferido por el sistema en cualquiera proceso que tenga lugar a presion constante.

La entalpia es una funcion de estado, e igual que le ocurria a la energia interna, no se pode
medir su valor absoluto, so6lo se pode medir su variacion (en procesos a presion constante).

SiH>H, O AH>0 0O Q,>0
el sistema absorbe calor, luego el proceso es endotérmico.
Se H2<H1 0 AH<0 O Qp<0
el sistema desprende calor, luego el proceso es exotérmico.

5.3. Entalpia de una reaccion; diagramas entdlpicos.

Como la entalpia es una funcién de estado, cuando un sistema evoluciona desde un estado
inicial a otro final, su variacion de entalpia se expresa como:
A H = Hiinal = Hinicial
En el caso de una reaccion quimica el estado inicial son los reactivos y el estado final son los
productos, por lo tanto la variacion de entalpia de una reaccion sera:
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AHreacci(’)n = ZHproductos - ZHreactivos

Si H,>H;, AH>0 [J Q,>0, (el sistema absorbe calor) la reaccion es endotérmica.
Si H,<H;, AH<0 [J Q,<O0, (el sistema desprende calor) la reaccion es exotérmica.

La variacion de entalpia de una reaccion se puede expresar graficamente con ayuda de los
diagramas entalpicos, en los que se representa sobre una escala de energias la entalpia de reactivos y
productos. Al no poderse conocer A A
el valor absoluto, la escala de H Productos H | Reactivos
entalpias (en ordenadas) tiene un
origen arbitrario. La figura (a)
representa el diagrama entalpico Reactivos Productos
para una reaccion endotérmica, y la
(b) para una reaccién exotérmica.

(a) Reaccion endotérmica (b) Reaccion exotérmica
5.4. Ecuaciones termoquimicas:

En termoquimica, para representar una reaccion, ademds de indicar los coeficientes
estequiométricos se indica el estado (solido, liquido o gas) de cada una de las substancias. También
debe incluirse el intercambio de calor (ganancia o pérdida) que tiene lugar en el proceso. Esta forma de
representar la ecuacion recibe el nombre de ecuacién termoquimica. La inclusion del calor
intercambiado en el proceso se pode hacer de dos maneras: poniendo explicitamente el calor, o
poniendo el valor que para ese proceso tiene AH o AU. En este ultimo caso podemos saber, ademas, si
el proceso ocurre a presion o a volumen constante. Ejemplo:

Ce T 029 > COzy*+393,5k]/mol

Ce T O2¢9 - COzq AH=-393,5kJ/mol

6.- DETERMINACION DE CALORES DE REACCION POR MEDIDAS
CALORIMETRICAS.

1]

Las reacciones quimicas pueden realizarse dentro de un , - B”O
recipiente herméticamente cerrado, indeformable "%
mecéanicamente, de paredes rigidas que impidan cualquier
variacion de volumen del sistema en el transcurso de las
mismas. Si las paredes del recipiente permiten el paso libre de

termdmetro

C)llllllllllllllIIlllIIIII

calor a través del mismo, la cantidad de calor intercambiado ygmba

cuando tiene lugar la reaccion quimica se llama calor de

reaccion a volumen constante. il
Estos calores de reaccion a volumen constante se miden @

mediante dispositivos como el de la figura llamados bomba O

calorimétrica. Para medir un calor de combustion la muestra
pesada se introduce en un crisol (que se introduce a su vez en la
bomba) y se quema completamente en oxigeno a presion. La
muestra se calienta mediante un filamento de ignicion de hierro, que se pone incandescente cuando se
pasa una corriente eléctrica procedente de una bateria. El calorimetro estd aislado mediante un manto
aislante térmico. La temperatura del fluido calorimétrico se mide con el termémetro. A partir del
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cambio de temperatura y habida cuenta la cantidad de calor anadido a través del filamento, se puede
calcular el calor de reaccion.

Este mismo proceso se puede realizar en un recipiente dotado de una pared movil, sobre la que
actia una presion constante (en general la atmosférica). Después de restablecida la temperatura inicial,
terminada la reaccion, a veces se observa que el volumen inicial no es igual al volumen final, pues el
nimero de moles de gas de los reactivos no tiene que coincidir con el numero de moles de gas de los
productos. Suponiendo comportamiento ideal de los gases que participan en la reaccidn podemos
establecer que:

Q,=Q, +PAV
Q,=Q, +AnRT

6.1.; Como podemos hacer medidas calorimétricas en un calorimetro?

Un calorimetro es un aparato que nos va a permitir calcular calores de
reaccion, que por ser a presion constante seran entalpias. Su construccion
debe garantizar que el calor no salga del mismo, aunque el mismo pueda
absorber cierta cantidad de calor.

En un calorimetro:

Q cedido + Q absorbido =0
Pues se conserva la energia.

El calor cedido o absrbido por una sustancia lo podemos calcular a
partir de

Q=m-—cAT
donde m es la masa, c el calor especifico y AT la variacion de la temperatura.
El calorimetro también absorbera una cierta cantidad de calor que
debemos calcular para cada calorimetro.

Q=CarAT
donde C,, es la capacidad calorifica del calorimetro.

6.2.;Como determinar la capacidad calorifica del calorimetro?

Introducimos una cierta cantidad de agua en el calorimetro a temperatura ambiente, el calorimetro
tambien estard a esta temperatura, que llamaremos Tr. Calentamos otra cantidad de agua y medimos su
temperatura, que llamaremos T.. Introducimos rapidamente esta cantidad de agua en el calorimetro.
Medimos la temperatura que llamaremos T, El calor cedido por el agua caliente debe coincidir con el
calor absorbido por el agua fria y el calorimetro.

Q ced H,O caliente + Q abs H,O fria + Q abs calorimetro = 0

My o Cy,o '(Teq -T)+ m'HZO 'CHZO'(Teq - Ty)+ Ccal'(Teq -T)=0
_ mHzo'CHzo'(Teq -T)- mszO'CHZO.(Teq - Tp)

Ccal -
(Teq - Tf)
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Este valor lo conservaremos para todas las experiencias con ese calorimetro.

6.3.;Como determinar un calor de disolucion?

Afadimos una cantidad de agua al calorimetro y medimos la temperatura. Luego medimos una masa de
sal y la anadimos al calorimetro. Agitamos hasta la disolucion completa. Medimos la temperatura de
equilibrio y realizamos los calculos:

Q cedido + Q absorbido =0

Q cedido por la reaccion + Q absorbido por la disolucion + Q absorbido por el calorimetro =0

Qr * My Cypo (Teg = Tr) * Co (T = T;) = 0
QR = _mdis.CHZO.(T::q - Tf)_ Ccal.(T;q - Tf)

El calor especifico de la disolucion podemos asimilarlo al calor especifico de agua sin cometer mucho
error para disoluciones diluidas. cuo =4,181/g-°C

7.- ENTALPIA DE REACCION.

La variacion de entalpia que se produce durante una reaccion a presion constante se puede
expresar como la diferencia entre las entalpias de los productos y las entalpias de los reactivos.

AHreacci(’)n =X Hproductos -z Hreactivos

Pero no podemos conocer las energias absolutas asociadas a cada sustancia. Ya lo vimos
también para el caso de la energia interna. ;Como calcular entonces las entalpias de las reacciones?
Tenemos cuatro formas de hacerlo:

1. Mediante medidas calorimétricas.
2. Mediante la ley de Hess.

3. Mediante entalpias de formacion.
4. Mediante entalpias de enlace.

8.- LEY DE HESS.

La entalpia es una funcion de estado y su variacion AH a presion constante solo depende de los
estados inicial y final, pero no de los intermedios por los que transcurre la reaccion. Basandose en esta
propiedad, Germain Henri Hess (suizo, 1802-1850) formul6 en 1840 el principio que lleva su nombre:

Cuando una reaccion quimica puede expresarse como suma algebraica de otras, su calor
de reaccion es igual a la suma algebraica de los calores de las reacciones parciales.

En muchos casos no es posible determinar experimentalmente la entalpia de reaccion de un
proceso; como por ejemplo la entalpia de formacion del CO, no es medible en un calorimetro. En estos
casos la ley de Hess es especialmente util:

C(s) + 1/202(g) — CO(g) AHR = ‘)
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A Ce t Oz —» COz g AH, =-393,1kJ
B COgt+ 1/205g — COy AHg =-282,7 kJ

A partir de estas dos reacciones podemos calcular el calor de la primera. Tendremos que
colocarlas de forma que sumadas nos den la que buscamos, lo mismo que hacemos con las ecuaciones
lo hacemos con los calores. ;Como colocarlas? Buscamos en ellas la sustancia clave que aparece en la
ecuacion problema, esa sustancia la colocamos en la misma posicion y con el mismo coeficiente:

A Ce Oz - CO; (g AH, =-393,1kJ
B m(g)"l‘ 1/202(g) — COz(g) AHB = —282,7 kJ

La ecuacion A la dejamos tal cual, pues el carbono aparece como reacctivo y con coeficiente 1.
Pero la B la invertimos pues el CO aparece como reactivo y en la ecuacion problema como producto
aunque con el mismo coeficiente. Lo mismo que hacemos con las ecuaciones lo hacemos con los
calores.

A Co + Oz —» COz AH, =-393,1kJ
B COsyp - COgt 1204y —AHg =+282,7kJ

C(s) + 1/20,(g) —» CO(g) AHr = AH,—AHp=_110,4 kJ
Sumamos y comprobamos que no da la ecuacion problema, lo mismo hacemos con los calores.

EJEMPLO 1: Sabiendo que el calor de combustion del Hy ) es —284,5 kJ/mol, el calor de combustion
del C es —391,7 kJ/mol, el calor de combustion del gas propano es —2210,8 kJ/mol y el calor de
hidrogenacion del gas propeno es —123,3 kJ/mol, todos a 25°C y 1 atm, y resultando liquida el agua que
se pueda formar. Calcula el calor de formacion del propeno en las mismas condiciones.

3 C(s) +3 HZ(g) - CH3*CH:CH2(g) AHR =9

A HZ(g) +1/2 Oz(g) — HQO(D AHA = —284,5 kJ

B Cot Oz » COxy AHp =-391,7 kJ

C  CHsCHyCHs+5Oug » 3 COyy + 4 H:Oy AHc =-2210,8 kJ
D C_HQ_CH:CH;(g) + Hz(g) - CH3—CH2—CH3(g) AHD = —123,3 kJ
4A 4 Hyy+2 Oy — 4 H0, 4 AHA=-1138kJ

3 B 3 C(5)+ 3 Oz(g) — 3 COz(g) 3 AHB = —1 175,1 kJ
—D CH3—CH2—CH3(g) — CH3—CH:CH2(g) + Hz(g) —AHD = +123,3 kJ
C 3COyp+4H:0y » CH;CHy,CHsp + 5 O “AHc=+2210,8 kJ

Suma = 3 C(S) +3 Hz(g) - CH3—CHZCH2(g) AHR =+21kJ

La C la invierto para eliminar el propano, y la A la multiplico por 4 y no por 3 para compensar el H,
que aparece en la D. Para sumar eliminamos los reactivos y productos que se repiten.
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9.- ENTALPIA NORMAL DE FORMACION.

Otra forma de poder calcular la entalpia de una reaccion podria ser tabulando los valores de la
entalpia de cualquier reaccion. Pero como te puedes imaginar esto es poco menos que mision
imposible. Si se tuviera que tabular la AH para todas y cada una de las miles de reacciones que se
pueden realizar a presion constante, seguramente no encontrariamos sitio para almacenar tanta
informacion.

Un compuesto determinado puede intervenir en miles de reacciones quimicas pero solo se
tabula una de ellas; aquella en la que se forma este compuesto a partir de sus elementos en el estado de
agregacion (solido, liquido o gas) en el que se encuentran en las condiciones habituales de laboratorio
(condiciones estandar): presion de 1 atm y temperatura de 298 K (25°C).

A las entalpias de los elementos, en el estado de agregacion mas estable en las condiciones
anteriores, se les asigna el valor cero por la propia definicion de entalpia de formacion.

La entalpia normal de formacion de un compuesto en condiciones estandar, también

denominada calor de formacion, se representara por AH!, y se define como: el cambio de entalpia,

AH, que tiene lugar cuando se forma un mol de compuesto a partir de los elementos que lo
constituyen en sus estados de agregacion mas estables en condiciones estandar.

La entalpia es una forma de energia, por lo tanto es una magnitud extensiva que depende de la
masa del sistema; por esta razon, al definir la entalpia de formacion se especifica que se refiere a la
formacion de un mol de compuesto. Ejemplos:

Agey+ 12 Clyy — AgCle AH=- 127 kJ/mol
1/2N2(g) +1/2 Oz(g) - NO(g) AH = 90,4 kJ/mol
1/2 Nz(g) +3/2 Hz(g) — NH3(g) AH = - 46,0 kJ/rnol

Si observas la mayoria de los calores de formacion en condiciones estandar en una tabla
comprobaras que son negativos, por lo que dichos procesos seran exotérmicos, y las descomposiciones
de los compuestos seran, por consiguiente, endotérmicas.

9.1. Calculo de la entalpia de reaccion a partir de las entalpias de formacion.

Como se indico anteriormente de forma genérica la variacion de la entalpia de una reaccion es:
AHreacci()n =2 Hproductos -2 Hreactivos

Ahora estamos capacitados para realizar el célculo de la entalpia de una reacciéon en
condiciones estandar de forma exacta, ya que aunque no conocemos las entalpias absolutas si podemos
asociar a cada sustancia su entalpia de formacién en las condiciones estandar.

Las entalpias de formacion en dichas condiciones corresponden a la formacién de un mol de
sustancia; por eso, al ser la entalpia una magnitud extensiva, cuando en la ecuacion ajustada los
coeficientes de las sustancias que intervienen en la reaccion sean diferentes de 1, serd preciso
multiplicar las entalpias de formacion por los coeficientes estequiométricos para calcular la entalpia de
la reaccion. La entalpia de reaccion en condiciones estandar se puede escribir como:

o = 0 - 0
AH reaccion ) npyAH ¢ productos X nAH f reactivos

donde: n, y n, son los coeficientes estequiométricos de los productos y de los reactivos.
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Esta ecuacion es una aplicacion de que la entalpia es una funcion de estado, y por lo tanto de la ley de
Hess.

EJEMPLO 2: Calcula la entalpia normal para la reaccion de combustion del etanol C,HsOH,
Ajustamos la reaccion: C,HsOHg) + 3 Oy —» 2 COye + 3 H2Oy
Dado que: AHreaccion — 2 p AHt productos ™ = Nr AH  t reacivos
Yy que AH®; [Oz(g)] =0
AHOR = 2m01'AH"f [COz(g)] + 3m01'AH"f [HzO(])] - lmol-AH"f [C2H5OH(1)] =
= 2mol (-393,7kJ/mol) + 3mol (-285kJ/mol) - 1mol(-277kJ/mol) = -1365.4 kJ

10.- LAS ENERGIAS DE LOS ENLACES Y SU RELACION CON EL CALOR
DE REACCION.

’ oy 0 .
A veces no se conocen las entalpias de formacion A H; de determinados compuestos y en otros

casos aparecen valores negativos de AH tan grandes que hacen pensar que la reaccion de formacion de
ese compuesto es tan fuertemente exotérmica que el compuesto debe ser muy estable, pero, ;qué pasara
con aquellos compuestos en los que la AH de formacion es positiva? ;Por qué se dan estas diferencias
entre unos compuestos y otros? ;Hay alguna propiedad fundamental entre los reactivos y los productos
que determine la magnitud de AH?

A todas estas preguntas se pode responder a nivel molecular en términos de una nueva
magnitud llamada energia de enlace o entalpia de enlace, que se define como: el flujo de calor cuando
se rompe un mol de enlaces en estado gaseoso a A
presion constante.

La entalpia de enlace siempre es positiva, H 4H + 20
ya que es la energia que absorbe la molécula )
cuando rompe uno de sus enlaces quimicos. Enerxia Enerxia

h Enlaces roto

El concepto de energia de enlace nos Enlaces formados
ayuda a entender por que algunas reacciones son 2H + 0
exotérmicas y otras endotérmicas, pues si los D
enlaces de las moléculas de los productos son AH\A V2HO
mas fuertes que los enlaces de las moléculas
reaccionantes, la reaccion serd exotérmica, ya
que:

AHreaccion = 2 1 AHentaces rotos = 2 M AHenlaces formados

En el caso de que se pase de enlaces débiles en los reactivos a enlaces mas fuertes en los
productos, se producird un desprendimiento de energia y AH sera negativa, por lo que la reaccion sera
exotérmica.

Los valores de las entalpias de enlace son valores medios calculados a partir de diferentes
compuestos. Por lo tanto serdn valores aproximados, aunque siempre sera mejor tener un valor
aproximado de una magnitud que no tener ninguno.

El calculo de las entalpias de reaccion a partir de las entalpias de enlace es especialmente
interesante en los compuestos organicos, debido al inmenso niimero de estos que hace que no se
disponga de las entalpias de formacion de muchos compuestos, ademds de paseer muy pocos tipos de
enlace, asi que con una tabla pequefia de entalpias de enlace tabuladas podemos calcular muchisimas
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entalpias de reaccion. Para el calculo serd fundamental conocer los enlaces que se dan en los
compuestos, para lo cual ayuda conocer las formulas desarrolladas de los compuestos que forman la
reaccion.

EJEMPLO 3: Calcula la AHcombustion a 298K del propano CH;—CH,— CHj; a partir de los siguientes
datos: AH°(C—C)=348, AH*(C-H)=413, AH°(O-H)=463, AH%(O=0)=495, AH°(C=0)=802 todos los
valores en kJ/mol

CsHsg +5 Oz —» 3 COy9 + 4 HoOp
Dibujamos las formulas desarrolladas:

/O\

0=0 H o H

H H H — o=C=0 /95

| ] 0=0 H H
H—(I:—CI—CI—H + 0=0 —>» 0=C=0 + /O\
H H H 0=0 - H H
_ o=Cc=0 /o\

0=0 H H

AHreacci(’)n = Z n AHenlaces rotos ~ 2 m AHenlaces formados

AH%: = 8mol AH°(C—H) + 2mol AH%(C—C) + 5mol AH%(O=0) — 6mol AH’(C=0) — 8mol AH°(O-H) =
= 8mol 413kJ/mol + 2mol 348kJ/mol + 5Smol 495kJ/mol — 6mol 802kJ/mol — 8mol 463kJ/mol =
—2041kJ

Cuando utilizamos entalpias de formacion el resultado fue de —2044,5 kJ, es un resultado aproximado,
pero sera de gran utilidad cuando no tengamos datos de entalpias de formacion, o no podamos calcular
experimentalmente dicha entalpia.

11.- ESPONTANEIDAD DE LOS PROCESOS QUIMICOS. DESORDEN DEL
SISTEMA. CONCEPTO DE ENTROPIiA.

Teniendo en cuenta lo estudiado anteriormente podemos llegar a la siguiente conclusion: desde
el punto de vista energético, existen dos tipos de reacciones principales:

a) Las que desprenden calor al formarse los productos a partir de los reactivos mediante una

transformacion quimica, es decir, son exotérmicas y, por lo tanto, energeticamente favorables.

b) Aquellas en las que necesitamos un aporte continuo del exterior para que se puedan realizar,

pues nunca se alcanza un minimo energético, y en principio no seran favorables desde este

punto de vista. Son endotérmicas.

Ahora bien, parece que el factor energético no es el tinico que interviene en la espontaneidad de
una reaccion, pues existen en la naturaleza reacciones energeticamente desfavorables (endotérmicas),
que tienen lugar de una manera espontanea, como por ejemplo la fusion del hielo y la evaporacion del
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agua. De igual manera, la disolucion de la sal comtin en agua es un proceso endotérmico que transcurre
espontaneamente:

NaCl(s) + HzO(]) — Cli(aq) + Na+(aq) ; AH = 3,9 kJ

También se descompone espontaneamente el carbonato de amonio en hidroxenocarbonato de
amonio y amoniaco:

(NH4)2CO3 — mH4)HCO3 + NH3 ) AH =40 kJ

Por lo tanto, el factor energético no sera el unico que deba tenerse en cuenta cuando se trate de
predecir si una reaccion quimica va a tener lugar de manera espontanea o no.

Para comprender algunas de las condiciones que determinan si un proceso puede o no
realizarse, es util observar algunas transformaciones que se realizan espontdneamente sin aporte
energético exterior. Ejemplos de estas transformaciones son:

* laexpansion de un gas en un espacio vacio

* ladifusion de dos gases dentro de un recipiente hasta que la mezcla sea homogénea

* ladisolucion de un solido en agua

* la conductividad de calor a lo largo de una barra de metal que tiene un extremo caliente y el
otro frio

Una caracteristica fundamental de estos procesos es que no se invierten por si solos. Para que se
inviertan se requiere la accion de un agente externo, es decir, los procesos espontdneos no son
termodinamicamente reversibles (procesos irreversibles); el conocimiento de este hecho experimental
fue la base del segundo principio de la Termodinamica: Para que un proceso sea reversible, el
camino desde lo estado inicial al final debe implicar una sucesion de estados de equilibrio. En
cualquier instante el proceso puede ser detenido o invertido mediante una variacion infinitesimal de
una variable de estado.

El otro factor a considerar en una reaccion es la entropia, funcion de estado, extensiva y que
desde el punto de vista cualitativo mide el grado de desorden de un sistema.

Los cuerpos muy desordenados tienen una elevada entropia; por el contrario, los cuerpos o
sistemas muy ordenados poseen bajo contenido entrépico. Esto hace que, cuando un sélido funde, se
evapora o se disuelve, sus moléculas aumentan la capacidad de moverse (aumentan los grados de
libertad), diremos que estdn mas desordenadas, o lo que es equivalente, su entropia aumenta.

Procesos irreversibles: En la naturaleza hay procesos que partiendo de una situacion inicial
transcurren en un sentido, sin que se pueda recuperar la situacion inicial, a no ser que intervenga un
agente externo. Si se interconectan dos recipientes que contienen gases diferentes, al transcurrir el
tiempo y sin necesidad de ninguna accion exterior, los gases se combinan hasta convertirse en una
mezcla homogénea. Por el contrario, dos gases que formen una mezcla homogénea nunca se van a
separar, por mucho tiempo que se deje evolucionar el sistema.

Procesos reversibles: Otros procesos transcurren a través de una sucesion de estados de
equilibrio, de suerte que en cualquier instante se pueda invertir el proceso y hacerlo evolucionar en
sentido contrario hasta el estado inicial.

El Segundo principio de la Termodinamica nos dice que: en un proceso reversible la

entropia es constante pero, si es irreversible, la entropia aumenta.
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En un sistema aislado, que no puede intercambiar con el entorno ni materia ni energia, es
posible un cambio si ello supone un aumento de entropia; sin embargo, la evolucion del sistema se
detiene cuando la entropia es maxima.

Un sistema cerrado, que no intercambia materia con el entorno, pero si energia, puede
evolucionar de dos maneras:

a) Mediante un proceso reversible en el cual la entropia ganada o perdida por el sistema debe
coincidir con la perdida o ganada por el entorno:

ASgisiema = — ASentomo
AS =0  Proceso isoentropico

b) Mediante un proceso irreversible en el cual se incluyen la mayoria de los procesos que
transcurren espontaneamente, ya que el sistema evoluciona hacia un mayor desorden, lo que supone un
aumento de entropia, AS>0.

Ambos casos los podemos resumir con la expresion:

AS20

Cuantitativamente, la variacion de entropia de un sistema que pasa de un estado inicial a un

estado final mediante un proceso reversible se define por:

1s=2Q
Y si el proceso es irreversible:
AS> &
T

donde en ambos casos AQ es cantidad de calor intercambiado por el sistema, AS es la variacion de
entropia entre los estados inicial y final, y T es la temperatura absoluta a la que se produce la
transformacion.

Aunque la termodindmica no hace suposiciones acerca de la estructura de la materia, puede
mejorarse nuestra comprension de las funciones termodindmicas si tratamos de interpretarlas en
términos de las propiedades moleculares. Sabemos que la presion de un gas resulta de las colisiones
moleculares con las paredes del recipiente, que la temperatura es un parametro que expresa la energia
cinética promedio de las moléculas, y que la energia interna consiste en las energias cinética y potencial
de todos los atomos, moléculas, electrones y nucleos de un sistema. ;Qué propiedad molecular refleja a
entropia?

Existen dos maneras de describir el estado de un sistema termodinamico: la descripcion
macroscopica dada por los valores de las funciones de estado, tales como P, V y T, y la descripcion
microscopica que implicaria dar la posicion y velocidad de cada dtomo del sistema. Pensemos para un
mol la cantidad tan inmensa de informacion que necesitariamos, y esto solo para un instante.

Cuando observamos cualquier sistema termodindmico en un estado de equilibrio macroscopico,
su estado microscopico estd cambiando a una velocidad enorme. A pesar de esta actividad molecular,
las propiedades de un estado macroscopico permanecen constantes. Esto debe significar que existen
muchos estados microscopicos compatibles con cualquier estado macroscopico. La entropia es una
medida del nimero de estados microscopicos asociados con un estado macroscopico particular.

Para explorar este punto utilicemos una baraja de cartas como un simil de un sistema
termodinamico. Existen dos estados macroscopicos distintos de la baraja: o esta "ordenada", con las
cartas en alguna secuencia normal; o estd "desordenada", con las cartas en una secuencia al azar.
Podemos ver que s6lo hay un estado microscopico "ordenado". Pero existen muchos estados
microscopicos asociados con el estado macroscopico "desordenado", porque hay muchas secuencias al
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azar para las cartas. Puesto que la entropia mide el numero de estados microscopicos del sistema, y
aumenta con dicho numero, podemos decir que el estado desordenado tiene una entropia mas alta que
el estado ordenado.

Empleando este analisis podemos ver por qué una baraja de cartas cambia de un estado
macroscopico ordenado a un estado desordenado cuando las cartas son barajadas. Puesto que hay mas
estados microscopicos asociados con el estado macroscopico desordenado, para la baraja es
simplemente mas probable ir a parar a una situacion de mayor desorden. Si aplicamos este
razonamiento a la conducta de los sistemas termodinamicos, podemos ver que la entropia tiene una
tendencia natural hacia el aumento, dado que esto corresponde al cambio de los sistemas desde las
condiciones de baja probabilidad a los estados de mayor probabilidad.

(Por qué estos estados desordenados son mas probables que los estados ordenados? La

respuesta esta en lo que realmente entendemos por desorden. Un sistema desordenado es aquel del cual
tenemos una cantidad relativamente pequefia de informacion referente a su estado microscopico exacto.
La razén por la cual carecemos de este conocimiento detallado es que el sistema tiene muchos estados
microscopicos asociados a €1, y lo mejor que podemos hacer es suponer que en cualquier instante ¢l
estd en alguno de los mismos. Si solamente fueran posibles unos cuantos estados microscopicos,
podriamos ser capaces de hacer una conjetura exacta de aquel en el que estaba el sistema y, siendo asi,
hacer una descripcion detallada de las posiciones y velocidades de las moléculas. De este modo, un
sistema "desordenado" es aquel que tiene un numero relativamente grande de estados microscopicos
asociables la ¢€l, y esto es el porqué de que un estado desordenado sea mas probable que un estado
ordenado.
Cuando hablamos de la entalpia encontramos util seleccionar a un cierto estado de la materia y
asignarle una entalpia de formacion definida. Nuestra decision de que la entalpia de formacion de todos
los elementos en sus estados estandar sea cero se basa solamente en la conveniencia. A cualquiera otro
estado de los elementos se le podria asignar la entalpia cero. En el caso de la entropia el caso es
diferente, porque la asociacion de la entropia con el nimero de estados microscopicos disponibles para
un sistema sugiere una seleccion natural de la entropia cero. En un cristal perfecto, en el cero absoluto,
hay un solo estado microscopico posible. Cada atomo debe estar en un punto de la red cristalina y debe
tener una energia minima. Es asi como podemos decir que éste es un estado de orden perfecto, o de
entropia cero. Esta importante decision es expresada por el

Tercer principio de la Termodinamica: La entropia de los cristales perfectos de todos los

elementos y compuestos puros es cero a la temperatura del cero absoluto.

La tercera ley nos permite asignar una entropia absoluta a cada elemento y a cada compuesto, a
cualquier temperatura. Para un mol de substancia:

1 C,dT 1 C,dT
ST'SOZI T ST:I T
0 0

Se evaluamos esta integral desde OK hasta 298K , para un mol de sustancia a una atmosfera de
presion obtenemos la entropia estandar absoluta, S°, que definimos como el valor de la entropia molar
de una sustancia a la temperatura de 25°C y presion de una atmosfera. Sus valores los encontramos
tabulados, para las diferentes substancias, en J/molK.
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12.- ENTROPIA DE REACCION. CALCULO DE ENTROPIAS DE
REACCION A PARTIR DE DATOS TABULADOS.

La entropia es una funcion de estado, por lo tanto, la variacion de entropia en una reaccion
quimica a temperatura constante se puede definir como:
ASk =Xn,S,-Xn:S;
Si expresamos esta ecuacion en funcion de las condiciones estandar, 25°C y 1 atm de presion:
AS’R = X1y Sop -Zn: S,
La entropia estandar de reaccion, de manera semejante a como hicimos con las entalpias, la
podemos calcular a partir de los valores tabulados de las entropias absolutas.

EJEMPLO 4: Calcula la variacion de entropia en la reaccion:
CaCO;(s) —» CaO(s) + COx(g)
AS°R = Xn,S°,-Xn, S,
AS’r = 1mol-S’cao T 1MOIS° ) = TMOISC 6, 7

J J

=1mol[39,7 =160,6 —
K

+1mol[213,8 - 1mol 92,9
mol k mol k mol k

El valor positivo que se obtiene para la entropia en este ejercicio se puede predecir analizando
el concepto de entropia. Para evaluar el signo de la entropia de un proceso se debe tener en cuenta que:

* Una reaccion que origina un aumento en el nimero de moles de gas va siempre acompafiada
de un aumento de entropia. Si el nimero de moles de gas disminuye, AS sera negativa.

* Si en una reaccion no intervienen especies gaseosas, pero existe un aumento considerable en
el nimero de moles de los productos respeto a los reactivos, también cabe esperar una AS positiva, tal
es el caso de las sustancias hidratadas:

CuSO4-5H,0(s) — CuSO4(s) + 5SH,O(1) AS>0
pues se pasa de un mol en los reactivos a seis moles en los productos.

* Si el cambio en el nimero de moles no es muy significativo, podemos encontrar AS positivas
y AS negativas, como por ejemplo:

2AgI(s) —» 2Ag(s) +I(s) AS=-6,2
Pbly(s) — Pb(s)+L(s) AS=1,1

13.- CRITERIO DE ESPONTANEIDAD DE UN PROCESO. ENERGIA
LIBRE DE GIBBS. EQUILIBRIO.

Una vez introducido el concepto de entropia estamos en condiciones de no confundir la
tendencia a la realizacion de un proceso quimico, con el calor intercambiado en el mismo, ya que
ademas de este parametro existe otro tan importante como el grado de desorden del sistema o entropia.

Existe una magnitud termodinamica que engloba y relaciona ambos parametros, de una parte el
calor intercambiado en el proceso, AH, y de otra el desorden alcanzado en el mismo, AS.

Esta magnitud se llama energia libre de Gibbs o entalpia libre y es, como AH y AS, una
magnitud termodindmica extensiva y funcion de estado:
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AG=AH-TAS

Empleando la energia libre de Gibbs es muy sencillo predecir la espontaneidad de los procesos.

Un proceso serd espontaneo cuando AG sea negativo, es decir:
AH-TAS<O0

EJEMPLO S5: Calcula la variacion de energia libre en la reaccion siguiente en condiciones estandar:
CaCOs(s) —» CaO(s) + COx(g)

Calculando la AH% y la AS° a partir de los datos tabulados obtenemos:
AH’: =+177,7kJ/mol AS°r =+160,6]/mol K
Utilizando la ecuacion de Gibbs:
AG°r = AH% —T-AS°% = 177,7kJ — 298K - 0,1606kJ/K = +129.8 kJ

Deducimos de este valor de la energia libre, AG>0, que la reaccion no es espontanea a la
temperatura de 25°C.

Toda reaccion que transcurra con merma de entalpia (AH<0) y aumento de entropia (AS>0)
sera espontanea y la variacion de energia libre, AG, siempre serd negativa. De igual manera, aquellas
reacciones en las que AH sea positivo (endotérmicas) y AS sea negativo nunca seran espontaneas, pues
AG sera siempre positivo.

Ahora bien, existen reacciones donde los términos entalpico y entrdpico estan enfrentados, y
serd la temperatura la magnitud que determine la espontaneidad o no del proceso. Observemos esto en
un caso concreto, la descomposicion del carbonato de calcio:

CaCOs(s) « CaO(s) +COs(g) ; AH>0

1. AH es positivo, lo que indica que la reaccion es endotérmica.

2. Se pasa de una molécula en estado solido a una molécula de solido y otra de gas, con lo que
el desorden aumentara, AS positivo.

Como tanto AH como TAS son positivos, el signo de la energia libre AG = AH - TAS
dependera del valor de T:

a) Si T es pequeiio, AH serd >TAS, con lo que AG sera positivo y el proceso nunca sera
espontaneo.

b) Si T es grande, AH sera <TAS, con lo que AG sera negativo y el proceso serd espontaneo.
c¢) Existird un valor de T en el que se cumpla que AH = TAS, con lo que AG = 0 y el proceso se
encontrara en equilibrio.

En el siguiente cuadro se presentan las diferentes alternativas:
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AH AS AG Observacions
Negativa Positiva Negativa Espontanea a cualquier T, T no influye.
Positiva Negativa Positiva No espontanea. Ocurre el proceso inverso.
Positiva Positiva aT baja A T baja no es espontanea, si AH>TAS
Positiva
aT alta A T alta la reaccion es espontanea, si TAS>AH.
Negativa
Negativa Negativa a T baja A T baja sera espontanea, si |[AH[>TAS|
Negativa
aT alta A T alta no es esponténea, si |TAS[>|AH]|
Positiva

Recordemos por lo tanto que:
Si AG < 0 el proceso tiene lugar espontaneamente, evoluciona pasando de reactivos a productos.
Si AG > 0 el proceso no es espontaneo, y tiene lugar en sentido contrario pasando de productos a
reactivos.
Si AG = 0 el proceso permanece en equilibrio coexistiendo reactivos y productos.

EJEMPLO 6: Calcula la temperatura a la cual esta reaccion sera espontanea:

CaCOs(s) —» CaO(s) + COx(g)
Sabiendo que AH% =+177,7kJ/mol AS° =+160,6]J/mol K en condiciones estandar, y suponiendo
que estos valores no varian apreciablemente con la temperatura.

Si estos valores no varian apreciablemente con la temperatura podemos calcular a qué

temperatura la reaccion estara en equilibrio, AG =0,
AG°= AH°- T AS°

0= AH®- T AS®
AH® _ 177.700]

AS® 160,62
K

T:= = 1106,5K = 833,5°C

Como el término de la entalpia es positivo y el de la entropia negativo, a temperaturas mas altas
de 833,5°C el término de la entropia sera mayor que el término de la entalpia y asi la variacion de
energia libre serd negativa, y por tanto la reaccion sera espontanea.

14.- ENERGIA LIBRE NORMAL Y ENERGIA LIBRE NORMAL DE
FORMACION.

Lo mismo que pasaba con las entalpias pasa con las energias libres, no podemos conocer sus
valores absolutos. Pero podemos tabular los valores de las energias libres para las reacciones de
formacion de cada una de las sustancias que participan en una reaccion quimica. Como la energia libre
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es una funcion de estado podremos calcular la energia libre de una reaccion a partir de las energias
libres de formacion.

Definiremos la energia libre normal de formacion de un compuesto en las condiciones
estandar (T = 298K y P = latm) como el cambio de energia libre necesario para formar un mol de
compuesto a partir de los elementos en estado fundamental en esas condiciones de presion y
temperatura. Estos valores de AG® los tenemos tabulados para las principales sustancias. Al igual que
pasaba con las entalpias las AG® de los elementos sera cero por definicion de energia libre de
formacion.

15.- CALCULO DE AG DE UNA REACCION A PARTIR DE DATOS
TABULADOS.

Teniendo en cuenta que AG es una funcion de estado, que solo depende de los estados inicial y
final, y que tenemos tabulados los valores de la energia libre normal de formacion, AG® ,para
diferentes compuestos, podemos calcular su variacién en una reaccion sin mas que sumar las energias
libres de los reactivos y productos que intervienen en la misma cuando ambos se encuentran en el
estado normal, es decir, a la presion de latm si se trata de gases o a la concentracion de 1mol/l para
substancias en disolucion liquida.

La variacion de energia libre de una reaccion quimica se define como:

AGS=%n,0G? -1, AG?
p T

Podemos concluir que ya estamos en condiciones de determinar si una reaccion es espontanea o
no, pero es conveniente distinguir entre espontaneidad y rapidez de una reaccién quimica. Que una
reaccion sea espontdnea significa que existe una tendencia natural para que la reaccion se realice, pero
puede que sea tan lenta, que en la practica no se aprecie ningiin cambio. Asi, la combustion de la
gasolina es espontanea, sin embargo, a menos que se aplique una chispa, la gasolina puede mantenerse
en contacto con el aire durante largos periodos de tiempo sin que reaccione. Si una reaccion es
espontanea pero lenta, siempre es posible encontrar medios para acelerar el proceso, tales como elevar
la temperatura o emplear un catalizador. Una reaccion espontanea es una reaccion termodinamicamente
posible. Si una reaccion no es espontanea, como la inversa de la anterior (conversion de CO, y H,O en
gasolina) jamas existird un catalizador que la haga posible. Por lo tanto, el concepto de reaccion
espontdnea o no espontdnea permite al quimico ver los limites de lo posible.

EJEMPLO 7: Calcula la variacion de energia libre en la reaccion siguiente en condiciones estandar a
partir de datos tabulados de energias libres de formacion:
CaCOs(s) —» CaO(s) + COx(g)

AGOR =2 np'AG"fp -2 Ilr'AGoﬁ— =
= Imol-AG®% [CaO(S)]+1mol'AG°f [COz(g)]- Imol-AG® [C&CO}(S)]:
= 1mol-(-604,2kJ/mol)+1mol-(-394,6kJ/mol)-1mol-(-1128,8kJ/mol)=
=130kJ
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