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Pautas segundo cuatrimestre

1. Se deben seguir las pautas para elaboración de informes, tanto para elaboración como

para calificación.

2. Se debe manejar el lenguaje científico y la buena redacción para entregar los informes.

Evitar al máximo el uso del lenguaje coloquial para explicar hallazgos científicos.

3. Las hipótesis deben ser entregadas en una tarea adicional en el aula virtual, previo a

cada TP.

4. Los informes de laboratorio deben tratarse exclusivamente del tema trabajado en clase.

Se pueden tomar conceptos trabajados previamente para justificar los resultados, pero

no se contemplarán conceptos adelantados que no se han visto aún en clase.

5. Organizar los datos en tablas, gráficos, etc., para una mejor lectura y prolijidad.

6. Los informes de laboratorio deben ser sencillos, cortos, coherentes y concretos, sin

extenderse en las discusiones de resultados, que a veces conlleva a inconsistencias entre

los incisos desarrollados.



Termodinámica 
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Calor: Es la energía empleada para incrementar

la temperatura de un objeto

ENERGÍA 

SUMINISTRADA

Generalmente por 

transferencia de calor

ENERGÍA INTERNA

Energía absorbida, 

manifestada en forma de 

trabajo

ENERGÍA LIBRE

Energía no absorbida. 

Relacionada con la 

espontaneidad del proceso

Energía 

Interna
Calor = + Trabajo

El calor siempre se

transfiere de un

cuerpo de mayor T

a otro de menor T
1𝑄2 = Δ𝑈 + 1𝑤2

Los subíndices 1 y 2 en Q y w indican que son variables de trayectoria.

Ley de Equilibrio Termodinámico (Ley cero)



1𝑄2 = Δ𝑈 + 1𝑤2

Δ𝑈 = 1𝑄2 + 1𝑤2

Signos Q y w



Signos de energía



C2H5OH (ℓ) + 3O2 (g) 2CO2 (g) + 3H2O (ℓ) + 1367 kJ

Al quemar etanol (alcohol) líquido en presencia de oxígeno, se tiene la siguiente ecuación:

TD de las Reacciones Químicas

Debido a que la energía hace parte de los productos, puede

escribirse como:

C2H5OH (ℓ) + 3O2 (g) 2CO2 (g) + 3H2O (ℓ) ΔH = − 1367 kJ

El signo negativo indica que esta es una reacción exotérmica

(libera calor), y en el diagrama se puede observar la

transición de los reactivos a productos con la liberación de

1367 kJ por cada mol de etanol quemado.

Conociendo la ecuación, se pueden realizar cálculos para la

cantidad de calor que libera una determinada cantidad de

moles de una sustancia dada, y viceversa.



TD de las Reacciones Químicas

En la reacción inversa se necesitarían absorber 1367 kJ en las mismas condiciones.

2CO2 (g) + 3H2O (ℓ) + 1367 kJ C2H5OH (ℓ) + 3O2 (g)

Debido a que la energía hace parte de los reactivos, puede escribirse como:

2CO2 (g) + 3H2O (ℓ) C2H5OH (ℓ) + 3O2 (g) ΔH = + 1367 kJ

El signo positivo indica que esta es una reacción endotérmica (absorbe calor).



Reacciones Termoquímicas

Una reacción termoquímica contempla el valor de la liberación o

absorción de calor durante la ocurrencia de la reacción química.

Luz
Calor

Lavoisier también creía 

que la luz y el calor eran 

sustancias y las clasificó 
como elementos.

CH4 (g) + 2O2 (g) CO2 (g) + 2H2O (ℓ) + 890 kJ

2C8H18 (ℓ) + 25O2 (g) 16CO2 (g) + 18H2O (ℓ) + 1.1 × 104 kJ

Reacciones Exotérmicas: Liberan energía

Reacciones Endotérmicas: Absorben o requieren energía

H2O (s) + 6.02 kJ H2O (ℓ)



TD de las Reacciones Químicas

1. Los coeficientes de una ecuación termoquímica balanceada se refieren al número de moles de

reactivos y productos que intervienen. En la interpretación termodinámica de la ecuación nunca

deben interpretarse los coeficientes como número de moléculas. De preferencia utilizar números

enteros pequeños para escribir los coeficientes.

2. El valor numérico de ΔH (o cualquier otro cambio termodinámico) es específico para las moles de

sustancias que se especifican en la ecuación. Las unidades de ΔH a veces se escriben kJ/mol o sólo

kJ. Si en la reacción interviene una cantidad diferente de material, entonces ΔH (u otro cambio)

deben escalarse en concordancia (como por ejemplo kJ/g, cal/mol, kcal/mol, etc.)

3. Es importante el estado físico de todas las especies, por lo que debe especificarse. En un cambio de

fase se absorbe o se desprende calor por lo que diferentes cantidades de calor pueden intervenir en

una reacción dependiendo de las fases en las que se encuentran los reactivos y productos.

4. Por lo general, el valor de ΔH no cambia de manera significativa con cambios de temperatura

moderados.



Calorimetría

Antoine-Laurent de Lavoisier
Padre de la Química Moderna

Lavoisier también creía 

que la luz y el calor eran 

sustancias y las clasificó 
como elementos.

Hacia 1760 el físico y químico escocés

Joseph Black se dio cuenta de que la

aplicación de calor al hielo no lo

convertía inmediatamente en líquido,

sino que el hielo absorbía cierta cantidad

de calor sin aumentar su temperatura

(calor latente).

Hacia 1780 Lavoisier y Laplace utilizaron

por primera vez un instrumento que

aprovechaba el derretimiento del hielo

para determinar el calor involucrado en

varios cambios químicos, dando inicio a

la termoquímica. El instrumento fue

denominado “calorímetro”. La masa del

hielo derretido podría indicar la

cantidad de calor desprendido por un
objeto o una reacción química.

Calorímetro de hielo



Calorimetría

Es común en el laboratorio utilizar el calorímetro tipo

“vaso de café”. Se mezclan cuidadosamente en el

calorímetro volúmenes conocidos de dos disoluciones

que contienen los reactivos a la misma temperatura. El

agitador se mueve hacia arriba y hacia abajo para que

los reactivos se mezclen bien y la temperatura sea

uniforme durante la reacción. Las paredes y la tapa de

poliestireno proporcionan el aislamiento para que casi

no haya escape de calor. El calor que se produce o

absorbe debido a la reacción se puede determinar al

medir el cambio en la temperatura.

En este tipo de calorímetros se mide la transferencia

de calor a presión constante (QP).



Calorimetría

En una bomba calorimétrica se mide QV,

la cantidad de calor que se desprende o

se absorbe en una reacción que ocurre a

volumen constante. La cantidad de

energía que se introduce a través de los

alambres de ignición se mide y se toma

en cuenta.

La diferencia de temperatura (medida

con un termómetro) del agua antes y

después de la reacción permite calcular

el calor desprendido por la muestra

(previamente pesada).

Agitador

Alambres 

de ignición, 

calientan la 

muestra



Calorimetría



ENERGÍA INTERNA

Energía absorbida, 

manifestada en forma de 

trabajo

DU
Es una energía parcial,

suma de la energía cinética

y potencial de la partícula

a nivel microscópico

Energía Interna y Entalpía

ENTALPÍA

Energía absorbida, 

manifestada en forma de 

trabajo

DH
Es una energía total,

representa los cambios de

T, P y V que se presentan a

nivel molecular

Entalpía (gr. enthalpein: calentar)

𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉

𝐻 = 𝑈

Representa cambios en

la temperatura

DU

Representa cambios en

la temperatura, presión

y volumen

DH

Para sólidos y líquidos



Energía Interna y Entalpía

Energías Calóricas

Energía Interna Entalpía

Calor Sensible Calor Latente Calor Sensible Calor Latente

∆𝐻𝑓𝑢𝑠= 𝑛𝜆𝑓𝑢𝑠∆𝐻 = 𝑛𝐶𝑝(𝑇2 − 𝑇1)∆𝑈 = 𝑛𝐶𝑣(𝑇2 − 𝑇1) ∆𝑈𝑓𝑢𝑠= 𝑛𝜆𝑓𝑢𝑠

Para calcular 

ΔU (V cte) y

ΔH (P cte)



Un calor latente implica

cambios de estado

S                       L

L                      G

Fusión

Vaporización

∆𝐻𝑓𝑢𝑠

∆𝐻𝑣𝑎𝑝

 Los procesos de calentamiento implican un calor sensible.

 Los cambios de estado se llevan a cabo a T constante.

 Vaporización: Cambio de estado de L a G. Se lleva a cabo

a la T ebullición

 Evaporación: Cambio de estado de L a G. Se lleva a cabo

a T menores a la T de ebullición.

∆𝐻𝑓𝑢𝑠= 𝑛𝜆𝑓𝑢𝑠

∆𝐻𝑣𝑎𝑝= 𝑛𝜆𝑣𝑎𝑝

𝜆𝑓𝑢𝑠

𝜆𝑣𝑎𝑝

𝜆𝑠𝑢𝑏𝑙

Están 

tabulados 

a 25°C y 

1 atm

Calor Latente



𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉

𝐻 = 𝑈
Para sólidos y líquidos

Isobárico (Presión constante)

Isocórico (Volumen constante)

𝐶𝑝

Calor Sensible

Calor Específico a

Presión constante

𝐶𝑣
Calor Específico a

Volumen constante

∆𝐻 = 𝑛𝐶𝑝(𝑇2 − 𝑇1)1𝑄2 = Δ𝐻

1𝑄2 = Δ𝑈 ∆𝑈 = 𝑛𝐶𝑣(𝑇2 − 𝑇1)
Para S y L:

𝐶𝑝 ≅ 𝐶𝑣

CP y CV están 

tabulados a 

25°C y 1 atm



Calor Específico

El calor específico (CS) de una sustancia se determina

experimentalmente midiendo el cambio de temperatura (T) que sufre

una masa (m) conocida de la sustancia cuando gana o pierde una

cantidad específica de calor (q):

Calor específico =
(cantidad de calor transferido)

gramos de sustancia × (cambio de temperatura)

Cs =
q

m × ∆T

Por ejemplo, se requieren 209.2 J para incrementar la temperatura de

50.0 g de agua en 1.00 K. Por lo tanto, el calor específico del agua es:

Cs =
209.2 J

(50.0 g)(1.00 K)
= 4.184

J

g K
= 1

cal

g K

∆𝐻 = 𝑛𝐶𝑝(𝑇2 − 𝑇1)

∆𝑈 = 𝑛𝐶𝑣(𝑇2 − 𝑇1)

ℂ

Capacidad calorífica ℂ: 

Cantidad de calor requerido 

para aumentar la T de un 

objeto de masa m en 1 K (o 

1°C). Es una propiedad 

extensiva.



Calor Específico y Capacidad Calorífica

El calor siempre se 

transfiere de un 

cuerpo de mayor T 

a otro de menor T

Una pieza de metal caliente (a) se coloca en agua fría. El calor se

transfiere espontáneamente del metal al agua (b), hasta que la

temperatura en ambos sea la misma (condición de equilibrio térmico).



Calor Específico

Para un gas ideal, el calor específico molar está relacionado con la constante R:

𝐶𝑝 =
7

2
𝑅

𝐶𝑣 = 𝐶𝑝 − 𝑅

𝐶𝑣 =
7

2
𝑅 − 𝑅

𝐶𝑣 =
5

2
𝑅

Un gas ideal es un gas 

hipotético que no 

experimenta cambios 

de  comportamiento de 

presión, volumen y 

temperatura y cantidad 

de partículas.



Unidades de DH y constante R

∆𝐻 =
𝑐𝑎𝑙

𝑚𝑜𝑙

∆𝐻 =
𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙

Existen valores de entalpías tabulados

para procesos físicos y químicos

(entalpías de reacción, de combustión,

de dilución, de formación, de enlace,

etc.). Las unidades más comunes de

DH son:

Existe una constate termodinámica (R)

establecida en relación con el volumen,

la presión, la temperatura y la cantidad

de sustancia, y tiene distintos valores

de acuerdo con sus unidades:

∆𝐻 =
𝑐𝑎𝑙

𝑔

∆𝐻 =
𝑘𝐽

𝑔

𝑅 = 0,082
𝑎𝑡𝑚 𝐿

𝑚𝑜𝑙 𝐾

𝑅 = 1,987
𝑐𝑎𝑙

𝑚𝑜𝑙 𝐾

𝑅 = 8,314
𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾

Conversiones:

1 cal = 4.184 J



Condiciones Estándar y Normales



Energía Interna y Entalpía

Energías Calóricas

Energía Interna Entalpía

Calor Sensible Calor Latente Calor Sensible Calor Latente

∆𝐻𝑓𝑢𝑠= 𝑛𝜆𝑓𝑢𝑠∆𝐻 = 𝑛𝐶𝑝(𝑇2 − 𝑇1)∆𝑈 = 𝑛𝐶𝑣(𝑇2 − 𝑇1) ∆𝑈𝑓𝑢𝑠= 𝑛𝜆𝑓𝑢𝑠

Para calcular 

ΔU (V cte) y

ΔH (P cte)

 Calor de Formación

 Calor de Ionización

 Calor de Solución

 Calor de Dilución

 Calor de Combustión

 Calor de Reacción

 Calor de Enlace



Tablas de valores Termodinámicos

 Calor de Formación………………………………………

 Calor de Ionización…………………………………

 Calor de Solución………………………………………

 Calor de Dilución……………………………………….

 Calor de Combustión………………………………….

 Calor de Reacción (se puede calcular)

 Calor de Enlace………………………………………….

 Calor de Vaporización………………………………

 Calor de Fusión…………………………………………

 Capacidad Calorífica (Compuestos)…………

 Capacidad Calorífica (Elementos)……………

 Capacidad Calorífica (Sólidos)………………..

…5-3

…10-207

…5-108

…5-107

…5-67

…9-73

…6-138

…6-154

….…5-3

…4-119

…12-215



Entalpía de formación estándar

El cambio de entalpía asociado con el proceso de formación de un

compuesto a partir de sus elementos constitutivos se conoce como

entalpía de formación (o calor de formación), ΔHf, donde el subíndice f

indica que la sustancia se formó a partir de sus elementos constitutivos.

El punto de referencia “a nivel del mar” para todas las expresiones de

entalpía recibe el nombre de entalpía estándar de formación (𝚫𝐇𝒇
𝐨). Se

dice que las sustancias están en estado estándar a 1 atm y 25°C.

Por convención, el valor de 𝚫𝐇𝒇
𝐨 de cualquier elemento en su estado

estándar es cero (H2 (g), O2 (g), O3 (g), C(s, grafito), C(s, diamante), Na(s) etc.).

Para los compuestos, los valores de entalpía de formación estándar

están tabulados.

En las leyes de los gases la 

temperatura estándar se 

toma como 0°C y en 

termodinámica, como 25°C.

El superíndice o en 𝚫𝐇𝒇
𝐨

indica que las sustancias 

están en estado estándar 

a 1 atm y 25°C 





Entalpía de reacción

La importancia de las entalpías estándar de formación estriba en que, una vez que

conocemos sus valores, podemos calcular la entalpía estándar de reacción, ΔH𝑟𝑥
o , que se

define como la entalpía de una reacción que se efectúa a 1 atm. Por ejemplo, para la

reacción hipotética

ΔH𝑟𝑥
o esta dada por:

𝑎A + 𝑏B 𝑐C 𝑑D

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = 𝑐∆𝐻𝑓

𝑜 C + 𝑑∆𝐻𝑓
𝑜 D − 𝑎∆𝐻𝑓

𝑜 A + 𝑏∆𝐻𝑓
𝑜 B

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = ෍ 𝑛 ∆𝐻𝑓

𝑜 Productos − ෍ 𝑚 ∆𝐻𝑓
𝑜 Reactivos



Entalpía de reacción

Método Directo

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = ∆𝐻𝑓

𝑜 𝐶𝑂2 (𝑔) − ∆𝐻𝑓
𝑜 𝐶 𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜 + ∆𝐻𝑓

𝑜 𝑂2 𝑔 = −393.5 kJ/mol

𝐶(𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜) + 𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂2 (𝑔)

Por ejemplo, para conocer la entalpía de formación del dióxido de carbono, necesitamos medir

la entalpía de la reacción en la que el carbono (grafito) y el oxígeno molecular, en sus estados

estándar, se convierten en dióxido de carbono, también en su estado estándar:

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = −393.5 kJ/mol

Debido a que tanto el grafito como el O2 son formas alotrópicas estables de los elementos, se

determina que ΔH𝑓
o (C(s, grafito)) y ΔH𝑓

o (O2(g)) tienen un valor de cero. Por lo tanto:

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = ∆𝐻𝑓

𝑜 𝐶𝑂2 (𝑔) − ∆𝐻𝑓
𝑜 𝐶 𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜 + ∆𝐻𝑓

𝑜 𝑂2 𝑔 = −393.5 kJ/mol

∆𝐻𝑓
𝑜 𝐶𝑂2 (𝑔) = −393.5 kJ/mol

0 0



Entalpía de reacción

Método Indirecto: Ley de Hess

Muchos compuestos no se pueden sintetizar directamente a partir de sus elementos. En estos

casos los valores de ΔH𝑓
o se determinan por un procedimiento indirecto, que se basa en la ley

de Hess de la sumatoria de los calores. La ley de Hess establece que “cuando los reactivos se

convierten en productos, el cambio de entalpía es el mismo independientemente de que se

efectúe la reacción en un paso o en una serie de pasos”. Por ejemplo, para conocer la entalpía

estándar de formación del monóxido de carbono:

𝐶(𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜) + 1
2𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂 (𝑔)

No obstante, la combustión del grafito también produce un poco de dióxido de carbono (CO2),

así que no podemos medir el cambio de entalpía de CO directamente:

𝐶(𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜) + 𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂2 (𝑔) ∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = −393.5 kJ/mol

𝐶𝑂(𝑔) + 1
2
𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂2 (𝑔) ∆𝐻𝑟𝑥

𝑜 = −283.0 kJ/mol

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = ¿ ?



Entalpía de reacción
Método Indirecto: Ley de Hess

𝑎) 𝐶(𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜) + 𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂2 (𝑔) ∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = −393.5 kJ/mol

𝑏) 𝐶𝑂(𝑔) + 1
2𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂2 (𝑔) ∆𝐻𝑟𝑥

𝑜 = −283.0 kJ/mol

En primer lugar, invertimos la ecuación b) para obtener:

𝑐) 𝐶𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂 (𝑔) + 1
2𝑂2 (𝑔) ∆𝐻𝑟𝑥

𝑜 = +283.0 kJ/mol También se invierte 

el signo de ΔH𝑟𝑥
o

Debido a que las ecuaciones químicas se pueden sumar y restar tal como las

ecuaciones algebraicas, realizamos la operación (a) + (c) y obtenemos:

𝑎) 𝐶(𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜) + 𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂2 (𝑔)

𝑐) 𝐶𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂 (𝑔) + 1
2
𝑂2 (𝑔)

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = −393.5 kJ/mol

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = +283.0 kJ/mol

𝑑) 𝐶(𝑠, 𝑔𝑟𝑎𝑓𝑖𝑡𝑜) + 1
2𝑂2 (𝑔) 𝐶𝑂 (𝑔) ∆𝐻𝑟𝑥

𝑜 = −110.5 kJ/mol



Entalpía de reacción
Método Indirecto: Ley de Kirchoff

¿Cómo se determina el calor de una reacción que no se encuentra en condiciones estándar? La

ley de Kirchoff establece la relación entre la temperatura en el calor de una reacción.

H2(𝑔) + Cl2 (𝑔) 2HCl (𝑔)

400 K          400 K                           400 K

H2(𝑔) + Cl2 (𝑔) 2HCl (𝑔)

298 K          298 K                           298 K

ΔHI ΔHII

ΔHIII

ΔHIV

∆𝐇𝒇
𝐨 o Ley de Hess

Calor sensible

Calor sensible

∆𝐻 = 𝑛𝐶𝑝(𝑇2 − 𝑇1)

∆𝐻 = 𝑛𝐶𝑝(𝑇2 − 𝑇1)

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = ෍ 𝑛 ∆𝐻𝑓

𝑜 Productos − ෍ 𝑚 ∆𝐻𝑓
𝑜 Reactivos



Entalpía de solución y de dilución

Calor
Energía que se consume o se libera

durante un proceso fisicoquímico.

Fuerzas

Intermoleculares
Energías de cohesion y repulsion

que mantienen unidas a las

moléculas en un determinado grado

y que determina el estado de

agregación en que se encuentra y

sus propiedades físicas.

Disolución
Proceso a través del cual los iones o

las moléculas de una sustancia se

dispersan en un solvente y forman

una solución, de acuerdo con las

similitudes en su energía de enlace

Enlace Químico
Energías que mantienen unidos a los

átomos en un element o compuesto

y permiten la formación de

moléculas



Entalpía de solución y de dilución

En la gran mayoría de los casos, la disolución de un soluto en un

solvente produce cambios de calor que pueden medirse. A presión

constante, el cambio de calor es igual al cambio de entalpía. El calor

de solución, o entalpía de solución, ΔHsol, es el calor generado o

absorbido cuando cierta cantidad de soluto se disuelve en cierta

cantidad de solvente. La cantidad ΔHsol representa la diferencia entre

la entalpía de la disolución final y la entalpía de los componentes

originales (es decir, soluto y solvente) antes de mezclarse:

ΔHsol = Hmezcla − Hcomponentes

No es posible medir Hdisol ni Hcomponentes, pero en un calorímetro a

presión constante se puede determinar rápidamente su diferencia,

ΔHsol. Al igual que otros cambios de entalpía, ΔHsol es positivo para

procesos endotérmicos (que absorben calor), y negativo para procesos

exotérmicos (que generan calor).

Otra forma de ΔHsol:

ΔHsol = ΔHsoluto+ ΔHsolv+ΔHmezcla



Entalpía de solución y de dilución

La disolución de un compuesto iónico, como el

NaCl en agua, implica interacciones complejas

entre las especies del soluto y del disolvente.

Primero, los iones Na+ y Cl− en el sólido

cristalino se separan unos de otros al pasar al

estado gaseoso; para el NaCl se requieren 788

kJ/mol (energía reticular o de red).

Luego, los iones Na+ y Cl− “gaseosos” entran

en contacto con el agua, se hidratan y liberan

784 kJ/mol.

La diferencia (4 kJ/mol) corresponde a la

energía del proceso de disolución (ΔHsol).



Entalpía de solución

Proceso termodinámico en una disolución

exotérmica. La entalpía de la solución es

menor que la entalpía de los componentes

por separado. Generalmente, los procesos

de solubilización exotérmicos tienden a
suceder espontáneamente.



Entalpía de solución

Si ΔHsol es muy endotérmico, entonces el

soluto no podría disolverse de manera

significativa en el solvente seleccionado.

Para que se formen las soluciones, la

interacción solvente-soluto debe ser lo

suficientemente fuerte para que ΔHsol

sea comparable en magnitud con ΔHsoluto

+ ΔHsolvente.

Este hecho explica por qué los solutos

iónicos no se disuelven en solventes no

polares. Las moléculas de los solventes

no polares solo experimentan débiles

interacciones de atracción con los iones,

las cuales no compensan las energías

necesarias para separar los iones entre
sí.



Entalpía de dilución

Cuando se diluye una disolución preparada previamente, es decir,

cuando se le adiciona más disolvente para disminuir la concentración

total del soluto, es común que se libere o absorba calor adicional. El

calor de dilución es el cambio de entalpía asociado al proceso de

dilución.

Siempre se debe tener cuidado cuando se trabaja en el laboratorio

con procesos de dilución. Por ejemplo, al diluir ácido sulfúrico

concentrado (H2SO4, 98%m/m), el proceso es tan exotérmico que
jamás se debe intentar diluir el ácido concentrado agregándole agua.

Valores de −ΔHdil en

kJ/mol a 25 °C, de 

distintos ácidos para las 

molalidades especificadas



Entalpía de dilución

Calores integrales y diferenciales 

de solución para el ácido sulfúrico 

concentrado (H2SO4, 98%m/m), en 
calorías y calorías/mol. 



Entalpía de enlace

Las sustancias deben su estabilidad a la energía que poseen los

enlaces que unen sus átomos constitutivos. Entre más exotérmica

sea la entalpía de formación de un compuesto, mayor estabilidad

energética tendrá; por lo tanto, para revertir el proceso y romper
los enlaces, se requerirá de una energía muy grande.



Entalpía de enlace

Valores promedio de 

ΔHenlace en kJ/mol de 

enlaces sencillos y 

multiples

Valores promedio de 

ΔHenlace en kJ/mol de 

algunos enlaces sencillos

La energía de enlace es la cantidad de

energía que se necesita para romper una mol

de enlaces en una sustancia covalente

gaseosa para formar productos en estado

gaseoso a temperatura y presión constantes.



Entalpía de formación de iones



Espontaneidad de los 

cambios físicos y químicos: 

Segunda Ley de la 

Termodinámica



Procesos espontáneos

Uno de los principales objetivos al estudiar termodinámica, al menos en

lo que respecta a los químicos, es poder predecir si ocurrirá alguna

reacción cuando se mezclen los reactivos en condiciones especiales (por

ejemplo, a cierta T, P y concentración). Una reacción que sí ocurre en

determinadas condiciones se llama reacción espontánea. Si no aparece en

esas condiciones se dice que es no espontánea.

 En una cascada el agua cae, pero nunca sube espontáneamente.

 Un terrón de azúcar se disuelve en forma espontánea en una taza de

café, pero el azúcar disuelto nunca reaparece espontáneamente en su

forma original.

 El calor fluye de un objeto más caliente a otro más frío, pero el

proceso inverso nunca ocurre en forma espontánea.

 Un trozo de Na metálico reacciona de manera violenta con agua para

formar NaOH y H2(g). Sin embargo, el H2(g) no reacciona con el NaOH

para formar agua y sodio.



La expansión de un gas en un recipiente al vacío (a) es

un proceso espontáneo. El proceso inverso (b), es decir,

la aglutinación de todas las moléculas dentro de un

recipiente, no es espontáneo.

Procesos espontáneos

Dos factores afectan la espontaneidad de cualquier

cambio físico o químico:

1. La espontaneidad se favorece cuando se libera calor

durante el cambio (exotérmico). Si la energía puede

dispersarse en un gran número y variedad de

partículas, lo hará, en lugar de sólo concentrarse en

unas cuantas.

2. La espontaneidad se favorece cuando el cambio

provoca un incremento en la dispersión de la

materia; es decir, las partículas del sistema pueden

estar más dispersadas (más desordenadas).

No podemos predecir si una reacción ocurrirá de manera espontánea si se consideran sólo los cambios de

energía del sistema, pero una cantidad termodinámica nos ayuda en este proceso: la entropía.



Entropía

La entropía (S) suele describirse como

una medida del grado de dispersión de la

energía en un sistema entre las diferentes

posibilidades (microestados) en que ese

sistema puede contener la energía. A

mayor dispersión, mayor la entropía.

De aquí proviene el postulado de la

Tercera Ley de la Termodinámica, que

establece que “la entropía de una

sustancia pura cristalina perfecta

(perfectamente ordenada) es de cero en

el cero absoluto (0 K)”.

Un sistema con menos microestados entre los cuales se pueda

esparcir su energía (poca dispersión) tiene una menor

entropía.

Un sistema con más microestados entre los cuales se pueda

esparcir su energía (mayor dispersión) tiene una mayor

entropía.



Entropía

Procesos que dan lugar a un incremento de la entropía

del sistema:

Fusión Ssólido<Slíquido

Vaporización Slíquido<Sgas

Disolución Ssoluto<Ssolución

Calentamiento ST1<ST2



Entropía

Br2(ℓ)

Br2(g)

I2(s)

I2(g)



Entropía

H2O(ℓ) Alcohol(ℓ)



Entropía
La entalpía sólo se mide como 

diferencia respecto de un estado 

estándar arbitrario; en contraste, 

la entropía se define respecto de 

un nivel de cero absoluto. En 

cualquier caso, la designación por 

mol significa por mol de sustancia 

en el estado especificado.

En cualquier condición, la entropía de una sustancia es su

entropía absoluta, que también recibe el nombre de entropía

molar estándar. A 298 K cualquier sustancia está más

desordenada que si estuviera en un estado cristalino perfecto

en el cero absoluto. Por esta razón, los valores tabulados de

𝑆298
𝑜 de compuestos y elementos son siempre positivos, a

diferencia de su ∆𝐻𝑓
𝑜 , no es igual a cero. El estado de

referencia de la entropía absoluta se especifica mediante la

tercera ley de la termodinámica.

Entropía absoluta de 

algunas sustancias 

comunes a 298 K

Entropía……5-3



Entropía

Al igual que la mayoría de magnitudes termodinámicas, la

entropía (S) de un sistema es una función de estado y es la

diferencia entre la entropía final e inicial:

∆𝑆 = 𝑆𝑓 − 𝑆𝑖

El cambio de entropía estándar de una reacción puede

determinarse a partir de las entropías absolutas de reactivos

y productos. La relación es análoga a la de la Ley de Hess:

∆𝑆𝑟𝑥
𝑜 = ෍ 𝑛 𝑆𝑜 Productos − ෍ 𝑚 𝑆𝑜 Reactivos

∆𝑆𝑟𝑥
𝑜 = 𝑐𝑆𝑜 C + 𝑑𝑆𝑜 D − 𝑎𝑆𝑜 A + 𝑏𝑆𝑜 B

Se pueden establecer las siguientes

reglas generales:

• Si una reacción produce más

moléculas de gas que las que

consume, ΔSo es positivo.

• Si el número total de moléculas de

gas disminuye, ΔSo es negativo.

• Si no hay cambio neto en el

número total de moléculas del gas,

entonces ΔSo puede ser positivo o

negativo, pero su valor numérico

será relativamente pequeño.

𝑎A + 𝑏B 𝑐C 𝑑D



Segunda Ley de la TD

En todo cambio espontáneo, el universo tiende hacia un estado de mayor entropía,

ΔSuniverso> 0.

∆𝑆𝑢𝑛𝑖𝑣𝑒𝑟𝑠𝑜 = ∆𝑆𝑠𝑖𝑠𝑡𝑒𝑚𝑎 + ∆𝑆𝑎𝑙𝑟𝑒𝑑𝑒𝑑𝑜𝑟𝑒𝑠

∆𝑆𝑢𝑛𝑖𝑣𝑒𝑟𝑠𝑜 > 0 Proceso espontáneo

∆𝑆 = 𝑆𝑓 − 𝑆𝑖 ∆𝑆 =
𝑞𝑟𝑒𝑣

𝑇

 Calor de Formación

 Calor de Ionización

 Calor de Solución

 Calor de Dilución

 Calor de Combustión

 Calor de Reacción

 Calor de Enlace



Entropía

Un proceso exotérmico transfiere

calor del sistema a los alrededores

y produce un incremento en la

entropía de los alrededores.

Un proceso endotérmico absorbe

calor de los alrededores y por

tanto disminuye la entropía de

los alrededores.

∆𝑆𝑢𝑛𝑖𝑣𝑒𝑟𝑠𝑜 = ∆𝑆𝑠𝑖𝑠𝑡𝑒𝑚𝑎 + ∆𝑆𝑎𝑙𝑟𝑒𝑑𝑒𝑑𝑜𝑟𝑒𝑠
Para determinar el signo de ΔSuniv

hay que calcular ΔSsist y ΔSalred



Energía libre de Gibbs

ENERGÍA 

SUMINISTRADA

Generalmente por 

transferencia de calor

ENERGÍA INTERNA

Energía absorbida, 

manifestada en forma de 

trabajo

ENERGÍA LIBRE

Energía no absorbida. 

Relacionada con la 

espontaneidad del proceso

∆𝑆𝑢𝑛𝑖𝑣𝑒𝑟𝑠𝑜 = ∆𝑆𝑠𝑖𝑠𝑡𝑒𝑚𝑎 + ∆𝑆𝑎𝑙𝑟𝑒𝑑𝑒𝑑𝑜𝑟𝑒𝑠

Para determinar el signo de ΔSuniv

hay que calcular ΔSsist y ΔSalred

La energía libre de Gibbs (G) nos

ayuda a determinar si una reacción

ocurrirá espontáneamente, si sólo

se considera al sistema mismo.



Energía libre de Gibbs

La energía libre de Gibbs (G) de un sistema para un proceso a temperatura constante es una

función de estado y es la diferencia entre la energía libre final e inicial:

∆𝐺 = 𝐺𝑓 − 𝐺𝑖

𝐺 = 𝐻 − 𝑇𝑆

∆𝐺 = ∆𝐻 − 𝑇∆𝑆

ΔG < 0 La reacción es espontánea en la dirección

en la que se ha escrito la ecuación química.

ΔG > 0 La reacción es no espontánea. La reacción

es espontánea en la dirección opuesta.

ΔG = 0 El sistema está en equilibrio. No hay un

cambio neto.



Energía libre de Gibbs

El cambio de energía libre estándar de una reacción puede

determinarse a partir de las energías absolutas de reactivos

y productos. La relación es análoga a la de la Ley de Hess:

∆𝐺𝑟𝑥
𝑜 = ෍ 𝑛 ∆𝐺𝑓

𝑜 Productos − ෍ 𝑚 ∆𝐺𝑓
𝑜 Reactivos

Energía libre de Gibbs……5-3

𝑎A + 𝑏B 𝑐C 𝑑D

∆𝐻𝑟𝑥
𝑜 = 𝑐∆𝐺𝑓

𝑜 C + 𝑑∆𝐺𝑓
𝑜 D − 𝑎∆𝐺𝑓

𝑜 A + 𝑏∆𝐺𝑓
𝑜 B

La energía libre estándar de

reacción (∆𝐺𝑟𝑥
𝑜 ) es el cambio de

energía libre en una reacción

cuando se lleva a cabo en

condiciones estándar, cuando los

reactivos en su estado estándar

se convierten en productos en su

estado estándar.



Relación de ΔH, ΔS y ΔG ∆𝐺 = ∆𝐻 − 𝑇∆𝑆
Las cuatro posibilidades para esta relación son:

• Si tanto ΔH como ΔS son positivos, entonces ΔG será negativo sólo cuando el término TΔS sea mayor en

magnitud que ΔH. Esta condición se cumple cuando T es grande.

• Si ΔH es positivo y ΔS es negativo, entonces ΔG siempre será positivo, independientemente de la

temperatura.

• Si ΔH es negativo y ΔS es positivo, entonces ΔG siempre será negativo, sin importar la temperatura.

• Si ΔH es negativo y ΔS es negativo, entonces ΔG será negativo sólo cuando TΔS sea más pequeño en

magnitud que ΔH. Esta condición se cumple cuando T es pequeña.



Relación de ΔH, ΔS y ΔG



Visualización de conceptos

En la reacción química:

los incrementos de entalpía estándar (ΔHº) y el de entropía estándar (ΔSº) a 298,15 K

son, respectivamente, −114,1 kJ y −146,5 J K-1. La reacción será espontánea (en

condiciones estándar) cuando la variación de energía libre de Gibbs estándar (ΔGº) sea

menor que cero. Sabiendo que se cumple:

estime (variando T), qué rango de temperaturas hacen la reacción espontánea y no

espontánea (en condiciones estándar), suponiendo ΔHº y ΔSº constantes en dichos

rangos. (Atención, cuidado con las unidades de ΔSº).

2NO(𝑔) + O2 (𝑔) 2NO2 (𝑔)

∆𝐺 = ∆𝐻 − 𝑇∆𝑆



Visualización de conceptos
Objetivo: Determinar gráficamente el rango de T en el que se cumple que ΔG°<0. 

Pasos: 

1. Igualar las unidades de ΔH y ΔS.

2.Determinar los valores de ΔG usando los valores de T, ΔH, 

ΔS (columna G).

3.Determinar el rango en el que la reacción será espontánea. 

Tips: 

- Para operaciones en las que se necesita copiar y pegar una 

fórmula, pero ésta requiere utilizar un valor de una celda 

repetidas veces, se oprime F4, esto hace que el valor de 

la celda quede fijo y podamos operar sin repetir valores.


