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LA CIENCIA CENTRAL

Capitulo 5

Termoquimica




Termodinamica: Ciencia que estudia las transformaciones e
intercambios de energia.

Termoquimica: Estudia especificamente las transformaciones e
intercambios de energia debidas a una reaccion
gquimica.

Termoquimica



Termoquimica

~ ~

: La energia A /El desorden del
del Universo Universo eslta
es constante aumentando

\_ ) \constantemente Y




Los sistemas experimentan procesos

Endotérmico | « | » | Exotérmico

El sistema gana
energia en forma
de calor

El sistema pierde
energia en forma
de calor




Desde el punto de vista de la termoquimica

v’ Procesos Exotérmicos:
2 H,(9) + O, (g) — 2 H,0 (/) + Energia

H,O (g) — H,O (/) + Energia Condensacion

CELULADE CO.

H,O () —H,0O (s) + Energia Congelacion

v’ Procesos Endotérmicos:
Energia + 2 HgO (s) — 2 Hg (/) + O, (9)

Energia + H,0 (§) —— H,0 (/) Fusién

Energia + H,O () ——H,0 (g) Evaporacion



Conceptos

El propano esta formado por moléculas constituidas por atomos de
carbono y de hidrogeno.

Como sabemos, la combustiéon completa de un hidrocarburo produce
didxido de carbono y agua. Pero se produce algo mas: calor.

Llamamos calor a la transferencia de energia entre los sistemas que se
encuentran a diferentes temperaturas.

Los sistemas pueden intercambiar energia realizando trabajo (W) o
mediante la transferencia de energia térmica (calor, Q).

Los sistemas no tienen calor (del mismo modo que no tienen trabajo),
los sistemas poseen energia que puede ser transferida en forma de
calor o de trabajo.




Primer Principio de la Termodinamica. Energia interna

La ley de |la conservacion de la energia o primera ley de |la termodinamica establece que todas las formas
de energia pueden intercambiarse, pero no se pueden destruir ni crear, por lo cual la energia total del
universo permanece constante. Cualquier energia que un sistema pierda debera ser ganada por el
entorno y viceversa.

La energia total de un sistema o energia interna es una funcion de estado que se define como la suma de
todas las energias cinéticas y potenciales de sus partes componentes. Es imposible medirla de manera
absoluta pero si se puede determinar su variacion o cambio de energia interna.




Primer Principio de la Termodinamica. Energia interna

La energia ni se crea ni se destruye, solo se transforma.

AEUniverso =0
AEsistema E2 AEalrededores =0

AEsistema e = AEalrededores

AEsistema = Eﬂnal =B,

inicial

Energia interna de un sistema, U

— Energia cinética: movimiento de las moléculas y e

— Energia potencial: atraccién y repulsién entre: ey nucleos
moléculas

— Energia enlaces protones y neutrones



¢ Como se calcula U ? U=Y E; + E,+ E,

Muy dificil de cuantificar para un sistema.

Las variaciones de Energia Interna si son medibles

\
q = calor intercambios de energia
. entre el sistema y los
w = trabajo
alrededores

J

De acuerdo con la 12 Ley de la Termodinamica:

_ La variacion de Energia interna (U) de
AUgsr + AUgyr =0 un sistema es la suma del intercambio

AUgsr == AUgyr de calor (q) entre el sistema y entorno y
el trabajo (w) realizado por o sobre el

AUgsr=q+wW sistema.



g AU>0 El sistema gana energia
AU=q+w < au=o0 La energia del sistema no varia

AU<O0 El sistema pierde energia
-

;
v’ Recibecalor ¢g>0

W<0
W>0
v' Emite calor g<0 \ /

v" Recibe trabajo w >0 Sistema

v' Realiza trabajo w<0 /
¥ \q <0

g>0
" U, es una funcion de estado, y sélo depende uci coauu nuviar y

final sin importar como se ha alcanzado dicho estado.

Si el Sistema <

" gy w no son funciones de estado, se manifiestan durante un
proceso (cambio) y dependen de la trayectoria que siga el procesq,



AV

SiAV >0 SiAV<0

La expansion del La compresion del gas
gas realiza trabajo recibe trabajo

w<0 w>0



l Calor 1

Energia térmica
|

1 |

Transmision Generacion
Conduccién Reaccion quimica
Conveccion

i ras v'Recibe calor q>0

v'Emite calor g<0

Caloria (cal): La cantidad de calor necesaria para variar un grado
Celsius la temperatura de un gramo de agua

Julio (J): Es la unidad de energia basica en el sistema internacional

1cal=4,18 J
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Ecuacion calorimeétrica

Calor: Energia que se intercambia entre un sistema y sus
alrededores como resultado de una diferencia de
temperaturas.

Up Ta Us Ts
¢ Cuanto calor se transferira de B a A?
. Diferencia de temperatura: AT )
Capacidad
. Cantidad de sustancia: masa > Calorifica
|, Naturaleza de las sustancia: calor especifico |,




Caso 1: Calor intercambiado sin cambio de estado fisico

Cantidad de calor (q) = masa (m)- calor especifico (c) - AT

N _/
—'v-

Capacidad Calorifica

Si AT > 0, q > 0 sistema gana temperatura, recibe calor, gana U

Si AT <0, q < 0 sistema pierde temperatura, emite calor, pierde U

12 Ley de la Termodinamica

qsistema + qentorno = 0

Qsistema = ~ Yentorno




Ejemplo: Calculad cuanta energia hace falta para elevar la
temperatura de 1,000 kg de agua de 20,0°C a 100,0°C (a una presion
de 1 atm).
Dato: El calor especifico del agua en ese rango vale 1 calg=' °C~' = 4,184
Jg-1e°Cc™’
Solucion: El calor necesario para conseguir este cambio de
temperatura sera:

g = mM-CyO- AT =1000 ¢ - 4,1845-2;‘%g -(100,0 — 20,0)°CZ

= +335 kJ = +80,0 kcal = +80,0 Cal



¢ Coémo se calcula un
calor especifico?

b 288 °C

plome . (@) (b) («)

Gagua = M-CAT = (50,0 g).(4,184 J/g °C).(28,8 — 22,0)T
Qagua = 1,4.10% J
Gpomo = — 1,4.103 J = m.c.AT = (150,0 g).(c).(28,8 — 100,0)T

Coiome = 0:13:J.g7.9C™
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Caso 2: Calor intercambiado con cambio de estado fisico

Cantidad de calor (q) = masa (m)- calor especifico de cambio de fase (c)

s
Solido
% o
A
&2
o °sQ
d %
o Q d/ (A
%) oy & N7
O 9. <
& %%
o -~
g ’obf)
Q “
D) B
o
gy Vaporizacion
quU|d° ‘ o Ebullicién

Condensacion
o Licuacién

Gas

Aumento del orden, q <0

Aumento del desorden, > 0




4. Transformaciones a P y V constantes. Entalpia.

Consideremos la siguiente reaccion quimica:

Reactivos 9e Productos
Estado Inicial Estado final
u T p V, U T, pe Vg

AU=U;-U =q,+w (1% Ley Termodinamica)
Si la reaccion tiene lugar en un recipiente aislado de volumen constante:
AU=U;-U=q,+w=q,-pAV=q,-0=q,

El calor de reaccion para una

‘:> reaccion que transcurre a
volumen constante (q,) es

AU=q,=q,

igual a la variacion de U que
experimenta.




4. Transformaciones a P y V constantes. Entalpia.

Si la reaccion tiene lugar en un recipiente a presion constante
AU:UF_U|=qp+w=qp_p.Av e J-
q,= AU + P-AV \

Como U, P y V son funciones de estado debe ser
posible obtener la expresion AU + P-AV a partir de
otra funcion de estado.

La suma de la variacion de energia interna
y el producto de la presion por el volumen
es la variacion de Entalpia, AH.

Heike Kamerlingh Onnes



4. Transformaciones a P y V constantes. Entalpia.

Si el proceso tiene lugar a Presion Constante

Q, = AH = AU + PAV

® El calor de reaccion a presion AH =
constante (q,) es igual a la =4

variacion de la entalpia. \ AH = AU + PAV
® El calor de reaccion a volumen _

constante (qv) es igual a la AU=q,

variacion de la energia interna. )




Entalpia de reaccion

» diferencia entre las entalpias de los productos y de los reactivos:

A H,= H (productos)— H (reactivos)
Ya que casi siempre las reacciones transcurren en condiciones a presion constante
Si A H,>0 Endotérmica
Si A H, <0 Exotérmica

Proceso exotérmico Proceso endotérmico

Reactivos Productos

—_—

AH <0 AH=0

Entalpia, H
Entalpia, H

Productos Reactivos

Camino de reaccién —_— Camino de reaccion —_—



Entalpia de reaccion

» diferencia entre las entalpias de los productos y de los reactivos:

A H, = H (productos)— H (reactivos)

AH < 0 reaccion exotérmica, q,< 0

CH, (g) + 20, (g9 — CO,(g) +2H,0 ()  AH=-890,4 kJ/mol

AH > 0 reacciéon endotérmica, q,> 0

H,0 (s) — H,0() AH=6,01kJ/mol




Enthalpy

Diagramas de Entalpia

H,0(/)

A

Heat absorbed

by the system

from the surroundings

-
AH = 6.01 kJ/mol

H 20( S)

(a)

AH >0

Enthalpy

CHy(g) + 205(g)

Heat given off
by the system
to the surroundings

>
AH = —890.4 kJ/mol

Y

CO'_)(!,’) + 2H20([)

(b)

AH <0




EJEMPLO 1: Comparacion entre AUy AH
2Na (s) + 2H,0O (/) — 2NaOH (ac) + H, (g) AH =-2367,5kJ/mol H,

AU = AH =F 1,“ |

P PAV = (n;=n,)'R-T ! ﬂ
! E l PAV = (1-0)-0,082-298

;

Air + water vapor +

H, gas
PAV =245 L-atm = 2,5 kJ SNEE

Air + water vapor

— AU = -367,5kJ - 2,5kJ
|

- AU =-=370,0 kJ/mol -

Parte de la energia interna liberada se usa para realizar el
trabajo de expansion de los productos gaseosos.

Si no hay productos gaseosos en la reaccion AV=0 AU=AH

25



EJEMPLO 2: Comparacion entre AUy AH

2CO (9)+ 0, (g) — 2CO, (9) AH = - 566,0 kJ/mol
AU = AH - PAV
. > > PAV = (n,-n)-R-T
&5 . ¢ PAV = (2 - 3):0,082-298
@ @ 9 T - PAV=-245L-atm=-2,5kJ
. ‘Q dp ’ ’
e ¢ @8

AU = - 566,0 kd - (- 2,5 kJ)
AU = - 563,5 kJ

Ademas de la entalpia liberada, el sistema recibe el trabajo
de compresion del entorno, debido a la disminucion del
numero de moles en la reaccion.




EJEMPLO 3: Comparacion entre AUy AH
C1,H,044 () + 120, (9) —»12CO, (g) + 11H,0 (I) AH = - 5650 kJ/mol

AU = AH - PAV

PAV = (n;-n)R-T

PAV = (12 - 12)-0,082-298
PAV =0 L-atm = -0 kJ

AU = - 5650 kJ — 0 kJ
AU = -5650 kJ = 4H

Cuando no hay variacion de volumen, An=0, el calor de
reaccion a V cte (AU) es igual al calor de reaccién a p cte, (AH).

Lo mismo ocurre cuando no hay productos gaseosos en la
reaccion.




Recapitulando:

La entalpia es una La AH de una reaccion depende del
funcion de estado estado inicial de los reactivos y del
estado final de los productos.

Es necesario determinar unas condiciones estandares para los
reactivos y productos.

Condiciones Estandar =) 25°Cy 1 atmésfera de presion

Entalpia estandar de formacion (AH;): Es el calor que acompafa
a la formacion de 1 mol de un compuesto a partir de sus elementos
en su estado mas estable a 1 atm y a 25 °C.

AH; de cualquier elemento en su forma mas estable (alotrépica) es 0



Entalpia de formacidon de una sustancia

e se define como la entalpia de la reaccion en que se forma un mol
de dicha sustancia a partir de sus elementos.

C(s)+1/2 0,(g) - CO(g) AH}=-110,5kJ-mol”

C(s)+0,(g) — CO,(g) AH5=-393,5kJ-mol”’



Substance AH? (kKJ/maol) Substance AH?(kJ/mol)
Ag(s) 0 H,0,(?) —187.6
ApCl(s) —1270 He(l) 0
Al(s) 0 L(5) 0
ALOx(s) —1660.8 Hlig) 259
Brs(/) 0 Mg(s) 0
HEx(g} —36.2 Mg()s5) —601.8
Cigraphite) 0 MgCO;(y) —1112.8
Cidiamon) 1.90 N,(g) 0
CiNg) —1105 NH;ig) —46.3
COyg} =3935 N{g) €04
Ca(s) 0 NOyig) 33.85
CaOX ) =350 N Oig) 31.56
CaCO«s) —12069 NO,i2) 9.66
Cly(g) 0 O(g) 2494
HCl(g} -23 Oy(g) 0
Cu(s) 0 Oyl g) 142.2
CuO s} —1552 S{rhombic) 0
Fi(g) 0 S{monoclinic) 0.30
HF(g) =271.6 SO,(e) —296.1
Hig) 2182 SO4(g) —395.2
H,(g) 0 H,5(g) -20.15
Hy(Ng} =241.8 PALRY 0
H,O(/) —285.8 LnKs) —348.0

25°C

1 atm




Concepto de repaso: Calores de reaccidn a presion constante (AH) y a volumen constante (AU) (1)

13
1. Para la siguiente reaccion: C;Hy (g) + ?02 (g) > 4CO,(g) + 5H,0(l) AH=-2875,8 kJ

Calcula la cantidad de energia desprendida a 25°C al emplearse 50 g de O, en esa reaccion:
a) Cuando el proceso se realiza a presion constante.
b) Cuando el proceso se realiza a volumen constante.

Datos: R= 8,31 J-K-mol™; Masas atémicas: O= 16

a) La energia desprendida a presion constante, hace referencia al concepto de entalpia (AH).
Sabemos que la reaccion desprende 2875,8 kJ a presidn constante para 13/2 mol de O,, asi
que debemos calcular la energia desprendida para 50 g de O;:

1mol 0, | 28758 k
509 0, —0 2. /|- 691,31

13
3290, VA mol 0,




b) La energia desprendida a volumen constante, hace referencia al concepto de energia
interna (AU). Aplicamos la férmula que relaciona ambos calores (AH y AU):

AH=AU+ an-R*T —- AU=AH— An+R-T
AU = —691,3 k] — (—3,5mol -0,00831 k] - K™ - mol™* - 298 K) = —682,63 kJ



Concepto de repaso: Calores de reaccidn a presion constante (AH) y a volumen constante (AU) (l1)

2. Calcula los gramos de oxigeno necesarios para desprender 1000 kJ a presion constante y a
25° C, teniendo en cuenta la siguiente reaccion y su energia interna (AU) correspondiente:

CeHs (1) + 12—5 0,(g) > 6CO,(g)+3H,0(l) AU=-3270,35k)

Datos: R= 8,31 J-K “mol™; Masas atémicas: O= 16

Aplicamos la férmula que relaciona ambos calores (AHy AU): AH = AU+ An-R-T
AH = —3270,35k] + (—1,5mol - 0,00831 k] - K™* - mol™ - 298 K) = —3274,06 kJ

Sabemos que la reacciéon desprende 3274,06 kJ a presidn constante para 15/2 mol de O,, asi

que debemos calcular los gramos de O, para desprender 1000 kJ:
15

~ | gz mol0; | 3290, _
000K | =557406 k]| Tmolo, — 230902




La Ley de Hess y los calores de reaccion

La Entalpia Estandar de reaccion (AH.") es la entalpia de una
reaccion que se efectua a 1 atm y 25°C.

aA+ bB——cC +dD
AH® = [cAH; (C)+ dAH; (D)] - [aAH; (A) + bAH (B)]

AH' = X nAH; (productos) - £ mAH; (reactivos)

¢ Como calcular la entalpia de una reaccion?



Concepto de repaso: Calculo de la entalpia de una reaccidn a partir de entalpias de formacion (1)

3. Dada la reaccion Fe (s) + H,0 (g) = FeO (s) + H, (g)

a) Calcula la variacion de entalpia estandar de la reaccion.
b) Calcula los gramos de Fe necesarios para desprender 4,508 kJ en la reaccién anterior.

Datos: AH¢° (kJ/mol): H,0 (g)=-241,8; FeO (s)=-267. Masas atdmica: Fe= 55,9;

Fe(s) + H.O(g) - FeO(s) + H;(g)
a) AH =Z n - AH%; (productos) — Z n - AH% (reactivos)
AH = 1mol - AH{FeO — 1mol - AH H,0

AH = 1mol - (-267 kJ/mol) - 1mol- (-241,8kJ/mol) = -25,2 kJ

b) Puesto que 1 mol de Fe desprende 25,2 kJ, para desprender 4,508 kJ necesitaremos:
\’

1molFe | 559 gFe _

—252k] | 1mol Fe ~

—4,508 k] - 10 g Fe




Concepto de repaso: Calculo de la entalpia de una reaccion a partir de entalpias de formacion ()

4. La tostacion de la pirita se produce segun: 4 FeS; (s) + 11 0, (g) = 2 Fe,0; (s) + 8 SO, (g)

a) Calcula la entalpia de reaccion estandar.

b) Calcula la cantidad de calor, a presion constante, desprendida en la combustion de 25 g

de pirita del 90 % de riqueza en peso.

Datos: AH;° (kJ/mol): FeS,(s) = -177’5; AH®; Fe,03(s) =-822'2; AH°;SO,(g)=-296'8

Masas atoOmicas: Fe = 55’8; S = 32.

4FeSy(s) + 110,(g) > 2Fe;03(s) + 8S0;(g)

a) AH = I n - AH%; (productos) — Z n - AH®; (reactivos)

AH = 2 mol - AHsFe; 05 + 8 mol - AH;SO; — 4 mol - AH¢ FeS,

AH = 2 mol - (-822’2 kJ/mol) + 8 mol - (-296’8 kJ/mol) — 4 mol - (-177’5 kJ/mol) = -3308,8 kJ

b) Puesto que 4 mol de FeS, desprenden 3308,8 kJ, 25 g de pirita (90% FeS;) desprenderan:

90 g FeS, 1 mol FeS,

—3308,8 kJ

25 g pirita -

100 g pirita 119,8 g FeS,

4 mol FeS,

= —155,36 kJ




El benceno (C,H¢) arde en presencia de aire para producir diéxido de carbono y
agua en estado liquido. ¢ Cuanto calor se libera por mol de benceno quemado?
La entalpia de formacidn estandar del benceno es 49.04 kJ/mol.

——(2CgHp + 150, (9)——12C0; (g) + 6H,0 (

AHY,, = £nAHS (productosy ZmAH? (reactivos)
AHRR = [12AHY (CO)+6AHY (H,0)] - [2AHF (CgHe)]
AHO = [ 12x-393.5 + 6x—187.6 ] — [ 2x49.04 ] = -5946 kJ

-5946 kJ
» 2 mol

31



Hay 2 métodos posibles para determinar AH,’

Método Directo

C (grafito) + O,(g) —— CO,(g9) AH =¢7.2:7

AH’ = AH; (CO,, g) — [AH; (C, grafito) + AH," (O,, g)]
AH’=-393,5-(0 +0)
AH’ (CO,, g) = - 393,5 kJ/mol

Método Indirecto

C (grafito) + %2 O, (g) CO(g) AH’=477

T

CO, (9)

Ley de

En una reaccion quimica, el AH es el mismo
Hess

independientemente de que se efectle la reaccion
en un paso o en una serie de pasos, ya que AH al

ser una funcién de estado, sélo depende del
estado final e inicial.

AH,’ desconocida = } AH,” conocidas

22



Método Indirecto

C (grafito) + %2 O, (9) » CO(g) AH =577
CO, (9)
L:stse //En una reaccion quimica, el AH es el mismh

independientemente de que se efectue la reaccion
€n un paso 0 en una serie de pasos, ya que AH al

ser una funcion de estado, sélo depende del
estado final e inicial. -

AH," desconocida = } AH,’ conocidas

“Cuando una reaccion quimica puede expresarse
como suma algebraica de otras, su entalpia de
reaccion es igual a la suma algebraica de las
entalpias de las reacciones parciales”



Método Indirecto

C (grafito) + 2 0, (g) » CO(g) AH'=4747
\ /
CO, (9)

C (grafito) + %20, (g) CO (9) AH' = ;27

C (grafito) + O,(9)
CO (9) + 20,(9)

CO, (9) AH’ = - 393,5 kJ/mol
CO,(g) AH’=-283,0 kd/mol

C (grafito) + O,(g) —— CO, (9) AH’ = -393,5 kJ/mol
CO,(g) — CO(g)+%20,(g) AH’=+283,0 kJ/mol

C (grafito) +20,(g) —— CO(9) AH'=-110,5 kJ/mol



Concepto de repaso: Ley de Hess (1)

11. a) Determina la entalpia de la reaccion en la que se forma 1 mol N,O; (g) a partir de los
elementos que lo integran utilizando los siguientes datos:

N,O5 (g) + H,0 (l) - 2HNO; (aC|) AH°=-140,2 kJ
2H; (g) + 02 (g) »2H,0 (1) AH°=-571,7 kI
N, (g) +3 0, (g) + H,(g) = 2 HNO3 (aq) AH°=-414,7 kJ

b) ¢ Qué energia se desprende cuando se forman 10 g de HNO; a partir de sus elementos?

Datos: Masas atdmicas: H=1; N=14; 0O=16




a) Realizamos cambios sobre las reacciones que nos ofrece el ejercicio (y sus entalpias) con el
objetivo de obtener la reaccion que nos piden —> N, (g)+ 5/20,(g) = N,Os (g) éAH?

N,Os (g) + H20 (I) = 2HNO; (aq) AH°=-140,2 k) | Multiplicamos - (-1)

2H, (g) + 02 (g) >2H,0 (1) AH°=-571,7 k) | Multiplicamos - (-%2)

N, (g) +3 02 (g) +H2(g) 2 2HNO3 (aq) AH°=-414,7 k)] | Se mantiene igual

l Aplicamos los cambios y sumamos las ecuaciones y sus entalpias

znyég (ag) > +7/o (1) AH®= + 140,2 kJ
H},C{ ()= yz/(g) + 1/;,62 (&) AH°= + 285,85 ki

+ 3 ¢2 (g) +/|-}2/(g) > 271403 (aq) AH=-414,7k

@T/z 02 (g) —@ AH®= + 11,35 kJ

La entalpia de formacion para 1 mol N,Oc« (g) a partir de sus elementos es + 11,35 kJ/mol




b) El enunciado hace referencia a la reaccion de formacion del HNO; a partir de sus elementos:

N, (g) + 305 (g) + Ha(g) =>| 2 HNO; ( aq AH°= - 414,7 k]

N

1mol HNO; | —414,7 k]
63 g HNO, 2mol HNO,

10 g HNO, - = —-32,91kJ




Concepto de repaso: Ley de Hess (lI)

12. Las entalpias estandar de combustion a 25 °C del C (grafito), y del CO gaseoso son
respectivamente —393 kJ/mol y -283 kJ/mol.

a) Calcula la entalpia estandar, a 25 °C, de formacion del CO gaseoso.

b) Si se hace reaccionar a presion constante 140 g de CO con exceso de O, para formar CO,
gaseoso ¢Qué cantidad de calor se desprendera en esa reaccion?

Masas atdmicas: C=12; 0=16.

a) Desarrollamos las reacciones de combustion para 1 mol de C (grafito) y de CO gaseoso y
realizamos los cambios sobre dichas reacciones (y sus entalpias) con el objetivo de obtener

la reaccién que nos piden —> C(grafito) + %202 (g) = CO(g) éAH®?

C (grafito) + 0, (g) — CO; (g) AH° = -393 kJ | Se mantiene igual

CO(g) + % 0,(g) — CO,(g) AH® = -283 kJ Multiplicamos - (- 1)




+)9Z(g) —>90/ AH°® = -393 kJ
/(g —>+ //G/(g) AH° = +283 kJ

C (grafito) + 20, (g) - CO(g) AH°=-110kJ

La entalpia de formacidn para 1 mol de CO (g) a partir de sus elementos es -110 kJ/mol.

b) El enunciado hace referencia a la reaccion de combustion del CO:

CO (g) |+ % 0, (g) — CO, (g) | AH® = -283 ki

T

1mol CO | —283 k]
28gCO |1molCO

140 g CO = —1.415kJ




C(graphite) + O,(g)

C (grafito)

N A
Met_odo AH® = ~110.5kJ
Indirecto
CO (9)
CO(g) +50,(2)
-
= | Al =
S| 3935k
- AH® = -283.0kJ
v COg(,f,’)

CO, (9)



Reacciones de Combustion

Se pueden trasladar a las Reacciones de Combustion, de
gran interés, los conceptos estudiados en Termoquimica.

Interesa: 1) La valoracion de un material como fuente de energia.

2) La cantidad de energia liberada por un combustible
tras su combustion.

La Combustion es un
Proceso Quimico por el
que un combustible se
combina rapidamente con
un oxidante/comburente
liberando la  energia
almacenada en forma de
energia térmica y luz.




Combustion:

C(n}H(2n+2} + (3n+1 )!2 02 —r (n) COz + (ﬂ+1) Hzo ﬁHrc':?é'?

8?:?1;3;@1 ) | AH,°= ¥ AH{ productos - 3 AH reactivos

ﬂHrc’: (n) AHfO 002 + (n+1) AHfO H20 - AHfD C(n)H{2n+2 - (3n+1 )/2 &Hfﬂ 02
AH° 0, =0

AH,° = (n) AHP CO, + (n+1) AH? H,0 - AHP C Hnuz)



¢, Cuanto calor se libera cuando 266 g de fésforo blanco (P,)
se quema en presencia de aire?

P, (s) + 50, (9) — P,0,, (s) AH=-3013 kd/mol

1metP, 3013 kJ
266 gP, X X = 6470 kJ
o054 1239 gF, = 1melP,




La Ley de Hess. Aplicaciones. Ciclo de Born-Haber

Q Na(s)
8C|2(9)
Q

‘*‘ Energia de + Energia de
disociacion sublimacion
vg 09 @
— Afinidad + Energia de
electréonica ionizacion

&) ® oo
QO T oo™t

(& ?
cro) @)

— Energia reticular

Na*(g) + Cl{g) + e—

AHy = +496 kJ

AH, = ~349 kJ

Na+(g) + ClI-(g)

Na(g) + Cl(g)

Na(g) + = Ch(g)

AHy = +122 kJ

Na(s) + % Cla(g) | AH, = +107 kJ

Reactivos

AH; [NaCl(s)] = —411 kJ

NaCl(s)

AHy = 787 kJ

Productos

AHL= AH,+AH,°+AH,°+A,°+AH,°

E,=AH/°-(AH°+AH,°+AH;°+A°)

E,= AH,®



Segundo Principio de la Termodinamica. Entropia

¢ Como sabremos si una reaccion ocurrira o no?
En la naturaleza hay procesos espontaneos: LSat =

v" El agua fluye hacia abajo.

v" El calor fluye de un objeto caliente
hacia uno frio.

v" Un gas se expande en el vacio.

v" El azucar se disuelve en la leche.

v" El hierro en el agua se oxida.

e e 2 Procesos No espontaneos:
- Sin aporte de energia, nunca
suceden espontaneamente.



Segundo Principio de la Termodinamica. Entropia




En la naturaleza se dan reacciones quimicas espontaneamente:
" Combustion:

CH, (g) + 20, (g) — CO, (g) + 2H,0 () AHP = - 890,4 kJ/mol

® Neutralizacion acido-base:
H* (ac) + OH- (ac) — H,O (/) AH® = - 56,2 kJ/mol

" Disociacion:
NH,NO, (s) —= NH,*(ac) + NO,- (aq)  AHP = 25,0 kJ/mol

® Cambio de estado:
H,O (s) — H,0O (/) AH® = 6,01 kd/mol



Espontaneidad

 Hemos relacionado diferentes tipos de energia: Energia interna, entalpia de reaccion,
energias en transito como calor y trabajo.

e ¢Y qué pasa con la espontaneidad?

 Generalmente cuando AH < 0 suelen ser espontaneas, pero no siempre.

* El paso de hielo a agua, es espontaneo y sin embargo es endotérmico.

o

AH > 0 reaccion endotérmica, q,> 0

H,0 (s) — H,0()  AH=6,01 kJ/mol




v’ El caracter exotérmico favorece la espontaneidad, pero
no la garantiza.

v" No se puede predecir la espontaneidad de una reaccion
si s6lo se consideran los cambios de energia.

Entropia (S)

v’ Es una medida del grado de
desorden del sistema.

v’ La entropia es una funcion de
estado.

A S = /T

sistema



¢ Mayor o menor entropia?




Procesos que aumentan la entropia (desorden)

N

Solid

oS
e

Liquid

Solvent

COeeee
LAC A4 44 00

Solute

System at T

@
oo Oe®

Liquid

Solution

]

Systemat 75 (7, > T))

5/ Kemol)

e ©
® (4
-
K
Gas
—— Boiling
(Asulp)
Solid
Melting
(AS,)
Temperature (K)



Segunda Ley de la Termodinamica:

La entropia del universo aumenta en un proceso espontaneo y
se mantiene constante en un proceso que se encuentra en

equilibrio.
La entropia del universo tiende a aumentar con el tiempo.

v Proceso Espontaneo: AS,,, =AS,, +AS,, >0

v Proceso en Equilibrio:  AS,,, = AS,, + AS,, =0



La entropia es una funcion de
estado.

Se puede calcular la entropia
absoluta con meétodos
calorimétricos.

3? Ley de la Termodinamica:

La entropia de un cristal de un
compuesto puroa 0 Kes 0.

Se define la entropia estandar
(S°) a1 atm y 25°C.

Substance (J/K - mol)
H,O(/) 09.9
[L,0(2) 188.7
Bry/) 152.3
Bra(g) 245.3
I,(s) 116.7
[(g) 260.6
C (diamond) 2.4
C (graphite) 5.69
CIL, (methane) 186.2
C,H (ethane) 229.5
He(e) 126.1
Ne(g) 146.2



Se define la entropia estandar (ASr°) de una reaccion a 1 atm y 25°C

aA+bB > c¢cC+dD

AS’ = [cS'(C) + dS’ (D) ] -[as’ (A)+ bS’ (B)]

AS,’ = X n§’ (productos) —X mS’ (reactivos)

Si la reaccion implica....

® Aumento de moléculas de gas — AS’°>0
® Disminucion de moléculas de gas — AS’°'<0
" Cantidad de moléculas de gas constante = AS°=0
" Sdlidos y liquidos S— AS°=0



v Si hay disminucién de moléculas de gas, ASr° < 0:

2CO (g) + 0, (g9) —— 2CO, (9)
AS%, =2 .8%CO,)-[2.SCO)+ S°(0,)]
AS®  =427,2-[395.8 + 205.0] = - 173,6 J/K*mol
v Si hay aumento de moléculas de gas, ASr° > 0:
CaCO; (s) —— CaO (s) +CO,(9)
AS%  =[S%(CO,) + $9(Ca0)] — S%(CaCO,)

AS%  =1[39,8 +213,6] - 92,9 = 160,5 J/K*mol



Paralelismo entre entalpia (H) y entropia (S)

v

XN XX

<

En los procesos a P constante: Qg = AH,
Procesos exotérmicos: AH,, <0 AS_.>0

Procesos endotérmicos: AH_. >0 AS,:<0

Luego, AS,, es proporcional a — AH,, (influye T2_.,).

El calor liberado por un proceso exotérmico varia poco la
T4, cuando ésta es alta.

La misma cantidad de calor liberado en un entorno con T2_,
baja variara mas dicha T2.

AS,, =-AH

sist

IT




AS,’ = X nS’ (productos) = £ mS’ (reactivos)

Proceso espontaneo: AS,,, >0

Proceso en equilibrio: AS,,, =0



Espontaneidad. Energia libre de Gibbs

Para un proceso espontaneo:

AS,,, = AS; + AS,;> 0 Para un proceso que se lleva
a " a cabo a presion constante y
£ BRes el a una determinada
TS, w=TAS,-AH,, >0 temperatura, si los cambios

- TAS. .= = TAS, +AH. >0 en la entalpia y en la entropia

del sistema son tales que
-TAS,,,=AH,, - TAS,, <0 ) AH, - TAS,, <0, el proceso
e - debe ser espontaneo

;,> G=H-TS

Energia libre de Gibbs, G

 Contempla las tres variables de estado




-TAS,, =AH,_ -TAS,, G=H-TS

N ~

AG = AH_ - TAS

sis

univ

AG (sentido fisico): Es la energia disponible para realizar trabajo.

AG <0 Lareaccion es espontanea en la direccion en la
que se ha escrito la ecuacion quimica.

AG =0 El sistema esta en equilibrio.

AG >0 Lareaccion es no espontanea. Sera espontanea
en la direccion opuesta.



Se define la Energia libre estandar de reaccion, AG,™
aA+bB —— c¢cC+dD
AG, = [cAG/ C +dAG;/ D] - [aAG; A + bAG,; B ]

AG, = InAG; (productos) - = MAG; (reactivos)

AGr° es el cambio de energia libre en una reaccion cuando

se lleva a cabo en condiciones estandar, es decir,
cuando los reactivos en su estado estandar se
convierten en productos en su estado estandar.

AG¢ es el cambio de energia libre resultante de la

formacion de 1 mol de compuesto a partir de sus
elementos en sus estados estandar.



Ejemplo:
2CgHq () +150,(g9) — 12CO, (9) + 6 H,0 (/)

AG’ - X nGy (productos) - X mG; (reactivos)
AG/ =[12 AG, CO, + 6 AG, H,0] - [2 AG, C¢Hg + 15 AG, O]
AG? = [12 (=394,4) + 6 (-237,2)] - [2 (124,5)+ 15 (0)]
AG,? = - 6405 kJ/mol

AG<0 La reaccion es espontanea



Ejemplo: Determinacion de la variacion de energia libre de Gibbs para la
reaccion:

2NO(g) + Oz(g) — 2NOy(g) AHdeg = —114,1 kJ mol ™"
AS9s = —146,5J K 'mol™"

Solucion: Para ello utilizaremos la relacion:

AGgQS - AHSQS . TASgQB
= —114,1kdmol™' —298 K- (—146,5J K 'mol™")
— —70,4 kJ mol™’



AH AS
-+ -
+ —_
- +

AG = AH,, - TAS

AG

La reaccion es espontanea a altas T?. A baja T? la
reaccion es espontanea en sentido inverso.

AG es positivo. La reaccion no es espontanea a
ninguna T2. Es espontanea en sentido inverso a
cualquier temperatura.

AG es negativo. La reaccion es espontanea a
cualquier temperatura.

La reaccion es espontanea a bajas T2. A alta T2 la
reaccion es espontanea en sentido inverso.



Criterios de espontaneidad

Evaluacion de la espontaneidad de un proceso: AG=AH —T-AS
AG<(0 Proceso espontineo
AG=( Sistema en equilibrio
AG>(0 Proceso no espontineo en el sentido escrito.

AH <0 AS >0 AG <0
Proceso exotérmico | Aumenta el desorden siempre espontaneo
dependedelaT
AH<O0 AS <0 % si |AH| > [TAS| = AG < 0
Proceso exotermico | Aumenta el orden * Si IAHI < ITASI = AG >0
dependedelaT
AH>0 AS >0 % Si |AH| > [TAS| = AG >0
Proceso endotermico | Aumenta el desorden # Si IAHI < ITASI = AG <0

AH >0 AS <0 AG>0
Proceso endotérmico | Aumenta el orden Nunca espontaneo




AH<0
AS >0

Espontanea a

todas las temperaturas

AS 4

AH >0
AS >0

Espontanea a
temperaturas altas

AH <0
AS <0

Espontanea a
temperaturas bajas

AH

AH >0
AS <0

No Espontanea a
cualquier temperatura



Concepto de repaso: Espontaneidad de los procesos quimicos (Il)

14. Dada la reaccion: 2 H,S (g) + SO, (g) 2 H,0 (I) +3 S (s) AH =-233,54 kJ

a) Calcule la entropia de esta reaccion a 25 °C, en condiciones estandar.

b) A esta temperatura, calcula el valor de la energia libre de Gibbs y si es espontanea.
c) Determina la temperatura a la cual el proceso estara en equilibrio.

Datos: S° (J-mol™*K™): H,S(g) = 205’8 ; SO,(g) = 248'2; H,0 (1)=69'9; S (s)=31'8

a) Calculamos AS a partir de las entropias molares de cada compuesto:
AS=13n-S° (productos) - Z n - S° (reactivos)

AS= (2 mol - S°H,0 + 3 mol - S°S) = (2 mol - S°H,S + 1 mol - S° SO,)
AS=(2-699+ 3-31,8)—(2-205'8+ 1-248'2)=-424,6J/ k=-0,4246 kl/ K



L Ojo! Si no pasas AS de J/ k a kJ/ K estard mal ya que AH estd en kJ J
b) AG= AH - TAS 1

AG=-233,54 kJ — [(298 K - (- 0,4246 kJ/ K)]

AG =-107 k) ===) Como AG es negativo, el proceso es espontdneo a 25°C

c) La temperatura de equilibrio (o inversidn) es la temperatura en la que el proceso esta en
equilibrio (AG=0). Por lo tanto, despejando la ecuacion AG= AH - TAS:

_|AH|  ]233,54K]|
~|AS| 10,4246 K] /K |

T = 550,02 K

Es decir, 550,02 K es la temperatura que marca el cambio de espontaneidad. A esta
temperatura el proceso se encuentra en equilibrio. Por debajo de esta temperatura (como el
ejemplo de los 25°C) es espontanea mientras que por encima pasa a ser no espontanea.



