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1. Introducción

Capacidad 

para 

realizar un 

trabajo
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Tipos de energía

Energía térmica es la energía 
asociada con el movimiento aleatorio 

de átomos y moléculas. 

Energía química es la energía 
guardada dentro de los enlaces de 

sustancias químicas. 

Energía nuclear es la energía 
guardada dentro de la colección de 
neutrones y protones en el átomo
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Energía eléctrica es la 
energía asociada con el 

flujo de electrones. 

Energía potencial es la 
energía disponible en 

función de la posición de 
un objeto. 
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Ley de la conservación del la energía:

la energía total del universo permanece

constante.
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Cambios de energía en las reacciones 

químicas

Calor es la transferencia de 

energía térmica entre dos 

cuerpos que están a diferentes 

temperaturas

“flujo de calor” desde 

un objeto caliente hacia 

uno frío
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Sistema y sus alrededores 

Sistema 

abierto

Sistema 

cerrado

Sistema 

aislado
Sistema 

adiabático

materiamateria

energía
energía

energía energía

materia trabajo

calor

ENTORNO

ENTORNO
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2. ENTALPIA

proceso exotérmico, cualquier 
proceso que cede calor, es decir, 
que transfiere energía térmica 
hacia los alrededores

proceso endotérmico, los 
alrededores suministran calor al 
sistema
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2H2(g) + O2(g)

2H2O(l)

Exotérmico:

Calor liberado por el 

sistema hacia los 

alrededores

E

n

e

r

g

í

a

2Hg(l) + O2(g)

2HgO(s)

E

n

e

r

g

í

a

Endotérmico:

Calor absorbido por el 

sistema de los 

alrededores

Entalpía (H) se usa para medir el calor absorbido o liberado por un sistema 

durante un proceso a presión constante. 

Hproductos< Hreactivos

DH < 0

Hproductos > Hreactivos

DH > 0

DH = H (productos) – H (reactivos)
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Energía, presión, volumen y temperatura 

son funciones de estado, es decir, 

propiedades determinadas por el estado 

del sistema, sin importar cómo se haya 

alcanzado esa condición.
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H2O(s) H2O(l)

Entalpía

Calor absorbido 

por el sistema de 

los alrededores

∆H  >  0

∆H  = 6.01 kJ

T = 25° C

P = 1 atm

13



CH4(g) +2O2(g) CO2(g) + H2O(l)

Entalpía

Calor liberado por el 

sistema hacia los 

alrededores

∆H  <  0

∆H  = - 890.4  kJ

T = 25° C

P = 1 atm
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Entalpía de las reacciones

La mayoría de las reacciones ocurren en condiciones de 
presión constante (por lo general a presión atmosférica).

Si la reacción produce un incremento neto en el número 
de moles de un gas, entonces el sistema realiza un trabajo 
sobre los alrededores (expansión)

Si se consumen más moléculas de gas de las que se 
producen, los alrededores realizan el trabajo sobre 
el sistema (compresión).

No se realiza trabajo alguno si no hay un cambio neto 
en el número de moles de los gases de reactivos a 
productos.
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En general, para un 

proceso a presión 
constante:

∆E = q + w

∆E = qp - P∆V

qp = ∆E + P∆V

H = E + PV

Si  P = contante 

∆H = ∆E + ∆(PV)

∆H = ∆E + PV
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Reactivos Productos 
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Calcular el calor emitido cuando 87.9 g de SO2 (masa 

molar = 64.07 g/mol) se convierte en SO3. La 

ecuación es la siguiente

87.9 g SO2

1 mol SO2

64.07 g SO2

-198.2 kJ

2 mol SO3

x = -136 kJ

Calor liberado hacia los alrededores = 136 kJ
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Entalpía estándar de formación y de 

reacción

No hay manera de medir el 
valor absoluto de la entalpía 

de una sustancia 

Se debe medir el 
cambio de entalpía para 
cada reacción de interés

Entalpía estándar de 

formación (DH0) 
punto de referencia para 
todas las expresiones de 

entalpía. 
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La entalpía estándar de 

formación (DH0) es el 
cambio de calor que resulta 

cuando un mol de un 
compuesto se forma de sus 

elementos a una presión de 
1 atm. 

La entalpía estándar 
de formación de 

cualquier elemento en 
su forma más estable 

es cero

Entalpías estándar de 

formación de algunas 

sustancias inorgánicas 

a 25 °C

Fuente : Chang 10 ed.20



aA + bB          cC + dD

DH0
reac dDH0 (D)fcDH0 (C)f= [ + ] - bDH0 (B)faDH0 (A)f[ + ]

DH0
reac nDH0 (productos )f= S mDH0 (reactivos)fS-

El benceno (C6H6) se quema en el aire para producir 

dióxido de carbono y líquido de agua. ¿Cuánto calor 

se libera por mol de combustión de benceno? La 

entalpía estándar de formación del benceno es 49.04 

kJ/mol. 
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Cuando los reactivos se 

convierten en productos, el 

cambio en entalpía es el 

mismo independientemente si 

la reacción tiene lugar en un 
paso o en una serie de pasos 

Calcule la entalpía estándar de formación de CS2 (l) teniendo 

que: 

C(grafito) + O2 (g) CO2 (g) DH0 =  -393.5 kJ

S(rómbico) + O2 (g) SO2 (g) DH0 =  -296.1 kJ

CS2(l) + 3O2 (g) CO2 (g) + 2SO2 (g) DH0 = -1072 kJrxn
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3. Entropía

La entropía (S) se describe 

como una medida del 

grado de dispersión de la 

energía en un sistema entre 

las diferentes posibilidades 

en que ese sistema puede 

contener energía.
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Procesos 

espontáneos

Una reacción que si ocurre en 

determinadas condiciones se 

llama reacción espontanea

Si no aparece en esa 

condiciones se dice que es no 

espontánea
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CH4 (g) + 2O2 (g) CO2 (g) + 2H2O (l) DH0 = -890.4 kJ

H+ (ac) + OH- (ac)         H2O (l)   DH0 = -56.2 kJ

Combustión de metano

Neutralización ácido-base

Exotérmicas y espontáneas

El carácter exotérmico favorece la 

espontaneidad de una reacción, pero no la 

garantiza
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H2O(s) H2O(l) DH0 = 6.01 kJ

NH4NO3 (s) NH4
+

(ac) + NO3
-

(ac) DH0 = 25 kJH2O

Endotérmicas y espontáneas

Es posible que una reacción endotérmica sea

espontánea, así como es posible que una reacción
exotérmica no lo sea.
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Procesos que 

conducen a un 

aumento en la 

entropía (DS > 0)

Ssólido< Slíquido<< Sgas

sólido líquidolíquido

líquido vapor

solvente

Sistema a T1

solución

Sistema a T2 (T2>T1

soluto
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la entropía del universo 
aumenta en un proceso 
espontáneo y se mantiene 
constante en un proceso que 
se encuentra en equilibrio: 

Segunda Ley de la 
termodinámica

el cambio de entropía 
del universo (ΔSuniv) en 
cualquier proceso es la 
suma de los cambios de 
entropía del sistema 
(ΔSsist) y de sus 
alrededores (ΔSalred).

DSuniverso = DSsistema + DSalrededor > 0Proceso espontáneo:

DSuniverso = DSsistema + DSalrededor = 0Proceso en equilibrio:
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Cambios de entropía en el sistema (∆Ssis)

Para calcular ΔSuniv necesitamos conocer tanto ΔSsist como ΔSalred

La entropía estándar de una reacción ΔS°reacción esta dada por la 
diferencia en entropías estándar entre productos y reactivos:

aA + bB          cC + dD

DS0
rxn dS0(D)cS0(C)= [ + ] - bS0(B)aS0(A)[ + ]

DS0
rxn nS0(productos)= S mS0(reactivos)S-
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Valores de entropía 

estándar (S°) para algunas 

sustancias a 25°C

Sustancia S° (J/K• mol)

H2O(l) 69.9

H2O(g) 188.7

Br(l) 152.3

Br(g) 245.3

I2(s) 116.7

I2(g) 260.6

C (diamante) 2.4

C (grafito) 5.69

CH4 (metano) 186.2

C2H6 (etano) 229.5

He(g) 126.1

Ne(g) 146.2

CaCO3(s) 92.9

CaO(s) 39.8

CO2(g) 213

¿Cuál es el cambio en la 

entropía estándar en la  

siguiente reacción a 250C?  

CaCO3(s) CaO(s) +  CO2(g)

DS0
rxn nS0(productos)= S mS0(reactivos)S-

DS0
rxn

= [(39.8 J/K mol) + (213 J/K mol)] – (92.9 J/K mol)

DS0

rxn
= 160.5 J/K mol
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4. Energía libre de Gibbs (G)

En 1876 W. Gibbs introdujo una nueva variable 

termodinámica, para predecir la espontaneidad de 

las reacciones químicas, relaciona 2 variables 

(entropía y entalpía)
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DSuniv = DSsis + DSalred > 0Proceso espontáneo :

DSuniv = DSsis + DSalred = 0Proceso en equilibrio :

Para un proceso de temperatura constante

∆G = ∆Hsis - T∆Ssis
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DG < 0     Lareacción es espontánea en la dirección directa.

DG > 0     La reacción no es espontánea. La reacción es

espontánea en la dirección opuesta.                 

DG = 0     La reacción está en equilibrio.

Energía libre de Gibbs 

(G)

La energía libre estándar de reacción (DG0 ) es el 

cambio de energía libre en una reacción cuando se lleva a 

cabo en condiciones estándar.

rxn

33



aA + bB cC + dD

DG0
rxn dDG0 (D)fcDG0 (C)f= [ + ] - bDG0 (B)faDG0 (A)f[ + ]

DG0
rxn nDG0 (productos)f= S mDG0 (reactivos)fS-

Energía libre estándar de formación (DG0) es el cambio de 

energía libre que ocurre cuando se sintetiza 1 mol del 

compuesto a partir de sus elementos que se encuentran en 

estado estándar. 
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Factores que afectan el signo de ∆G en la relación ∆G = ∆H-T∆S

∆H ∆S ∆G Ejemplo

+ + La reacción es espontánea a altas temperaturas. A bajas 

temperaturas, la reacción es espontánea en dirección inversa

2HgO(s) 2Hg(l)+ O2(g)

+ - ∆G siempre es positivo. La reacción es espontánea en 

dirección inversa todas las temperaturas

3O2(g) 2O3(g)

- + ∆G siempre es negativo. La reacción es espontánea a todas las

temperaturas

2H2O2(ac) 2H2O(l)+ O2(g)

- - La reacción es espontánea a bajas temperaturas. A altas 

temperatura, la reacción inversa se vuelve espontánea

NH3(g)+ HCl(g) NH4Cl(s)

DG = DH - TDS
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5. Referencias
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