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Material complementario – PRÁCTICO 10 
 

Sistemas termodinámicos 
 
La Termodinámica es la ciencia que estudia los cambios de energía que se producen en 
los procesos físicos y químicos. La Termoquímica es la parte de la química que estudia los 
cambios de energía de las reacciones químicas. 
 
  
Un sistema termodinámico es una parte del Universo que separamos del resto mediante 
límites definidos, reales o imaginarios, para estudiar los cambios de Energía que se 
producen en él y en su entorno:  
  
El entorno sería en teoría el resto del Universo, pero en la práctica se reduce a la zona 
cercana que puede interaccionar con el sistema.  
 
Los sistemas termodinámicos se pueden clasificar en tres tipos: 
 

1) Sistemas ABIERTOS, si pueden intercambiar energía y materia con su entorno.  

2) Sistemas CERRADOS, si pueden intercambiar energía pero NO materia con su 

entorno.  

3) Sistemas AISLADOS,  NO pueden intercambiar ni energía ni materia con su 

entorno. 

 

 
Las funciones de estado son variables termodinámicas cuyo valor sólo depende del estado 
actual del sistema y no de la forma o proceso por el que se ha llegado a dicho estado.  
 
La variación o cambio de una función de estado sólo depende del estado inicial y final 
del sistema, NO del proceso o camino seguido para llegar desde dicho estado inicial al final.  
 

 
No son funciones de estado el CALOR (Q) y el TRABAJO (W), ya que el valor de estas 
magnitudes SI depende del proceso o camino seguido para llegar desde un estado inicial a 
otro final. 
 

Primer principio de la Termodinámica 
  
El Primer principio de la Termodinámica o Ley de conservación de la Energía: “En 
cualquier proceso termodinámico, la energía del Universo no se crea ni se destruye, sino 
que se mantiene constante”. 
 
En los sistemas termodinámicos la ENERGÍA TOTAL de un sistema se llama Energía 
Interna (U) y es la suma las energías cinética y potencial de todas sus partículas. 
 
Hay dos formas generales de aumentar o disminuir la U (Energía Interna) de un 
sistema: 
 

1) Dándole o quitándole calor (Q), y/o 
2) Realizando un trabajo (W) sobre el sistema o permitiendo que el sistema realice 

un W sobre su entorno. 
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Si las dos formas que tiene un sistema de ganar o perder Energía (E) son el CALOR y el 
TRABAJO, el PRIMER PRINCIPIO se puede enunciar de la siguiente manera:  
 
“La variación de ENERGÍA INTERNA de un sistema es igual al CALOR intercambiado 
con su entorno más el TRABAJO realizado por el sistema o sobre el sistema”.  
 
Matemáticamente:                       

∆E = Q + W 
 

 
 

El W en química sólo puede ser de una clase: TRABAJO Presión-Volumen de los GASES.  

Es el  que ocurre: 

- Cuando los gases se expanden por sí solos.     

 Signo del W de Expansión: negativo 

- Cuando los gases son comprimidos por una fuerza externa. 

  Signo del W de Compresión: positivo 

               

∆E = Q + W = Q – ∆P V 

  
Transferencias de calor a volumen o presión constante. ENTALPÍA (H) 

 
  En la práctica son muy comunes las reacciones químicas que se producen a 
volumen constante, es decir, en recipientes cerrados; se llaman procesos isocóricos. 
   

Si V = constante, es decir, ∆ V = 0 
 

                                            → W = 0 →    Qv = ∆ E 

 

 Pero aún son más comunes los procesos químicos que se producen a presión 
constante; se llaman procesos isobáricos. 

   

                                                  Qp = ∆ H 
 
  

 - La reacción que desprende calor (a presión constante), se llama exotérmica y H es 

negativo 

 - La reacción que absorbe calor (a presión constante), se llama endotérmica  y H es 

positivo 
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Entalpías de reacción a partir de las entalpías de formación y de enlace 
 

La entalpía de una reacción (HR) se puede calcular de dos formas: 
 

1) A partir de las entalpías de formación de los compuestos de esa reacción (calor a 
presión constante que se absorbió o desprendió al formarse 1 MOL de esos 
compuestos a partir de sus elementos).  

 

ΔH0 =  npΔHf
0
(productos)–  nrΔHf

0 (reactivos) 
 
 
Si los reactivos y productos de una reacción están en su estado estándar o normal 
(en su forma más estable a P = 1 atm y T = 25 ºC = 298 K), la entalpía de reacción 

se llama entalpía estándar (o normal) de reacción, y se representa  H0. 
 
 
 ¡IMPORTANTE!: La entalpía de formación de cualquier elemento químico es 0.  
 
 

2) Como lo que ocurre en las reacciones químicas es la ruptura de ciertos enlaces y la 
formación de otros nuevos, también se puede calcular a partir de las entalpías de 
los enlaces que se rompen menos las de los que se forman 

 
ΔH0 = ∑ni · Ee(enl. rotos) –∑ nj · Ee (enl. formados) 

 

Enunciado de Hess. 
  
Es una consecuencia de que la Entalpía (H) es una función de estado, es decir, que la 
variación de entalpía de una reacción depende solo de estado inicial y final del sistema 

.  
Enunciado de Hess: “Si una reacción química puede producirse en varias etapas (reales o 
teóricas), su entalpía es la suma algebraica de las entalpías de las correspondientes 
etapas”. 
 
Esta ley permite calcular entalpías que a veces son muy difíciles de determinar 
experimentalmente.  
 
 En la práctica, para conseguir expresar una reacción como suma de otras, habrá 
que: 
 

- multiplicar o dividir por los coeficientes apropiados, (habrá que multiplicar o dividir 

el valor de H también), y/o 

- invertir el sentido de alguna/a reacción/es (con lo cual la H cambia de signo) 
 

El ciclo de Born-Haber 
 
Permite determinar de manera indirecta la energía reticular de un compuesto iónico. El ciclo 

está basado en el primer principio de la Termodinámica, Ley de Hess, que afirma que el 

calor desprendido o absorbido en una reacción química es el mismo tanto si se realiza en 

una sola etapa como si se realiza en varias. Dicho de otra manera, el cálculo de la energía 

de red se realiza de manera teórica mediante la aplicación del CICLO DE BORN – HABER 

basado en que es posible llegar a la formación de un cristal iónico por dos caminos distintos: 
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 Por la unión directa de los elementos, desprendiéndose el correspondiente calor de 

formación del compuesto 

 Por un camino indirecto que mediante la realización de los siguientes pasos: 

Sublimación del metal (S) 

Disociación del no metal (D) 

Ionización de ambos elementos 

Atracción de los iones para formar el compuesto 

 

La formación de iones Mz+(g) y Xx+(g) es un proceso endotérmico (ΔH>0). 

Cuando los iones se empaquetan en la red se desprende gran energía, Energía de red, lo 

que hace el proceso global espontáneo, exotérmico ΔH<0. 

 El ciclo de Born-Haber es un ciclo termodinámico que incluye todas las etapa 

individuales del proceso de formación de NaCl(s) 

 

 

 

Segundo principio de la termodinámica. Concepto de Entropía 
 
La Entropía (S) es una función de estado que mide el desorden molecular de los sistemas. 

Al ser una función de estado su valor sólo depende del estado inicial y final del sistema. 

 
- La ENTROPÍA de un sistema aumenta cuando aumenta su desorden molecular (ej: el 
estado más ordenado de un sólido y el más desordenado en el gas).  
 
- La ENTROPÍA de un sistema disminuye cuando disminuye su desorden molecular (o 
aumenta su orden molecular).  
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Como todas las sustancias tienen cierto grado de desorden molecular, todas tienen un valor 
positivo de entropía (si la sustancia está en condiciones estándar: P = 1 atm y T = 25 ºC = 
298 K) se llamará entropía estándar o normal) Sº.  
 
 

ΔS < 0  El desorden del sistema disminuye 
ΔS = 0  El desorden del sistema permanece constante 
ΔS > 0  El desorden del sistema aumenta 

 
 
El Segundo Principio de la Termodinámica indica que “La Entropía del Universo se 
mantiene constante en los procesos en equilibrio (reversibles) pero aumenta en los procesos 
espontáneos (irreversibles)”. Por eso se señala que “toda la materia tiende 
espontáneamente a la mínima energía y a la máxima entropía (máximo desorden)”. 
 

La Entropía de una reacción (SR) se puede calcular: 
 

 A partir de las Entropías de las sustancias o compuestos que intervienen en esa 
reacción.                          


ΔSº =  n i Sº prod  -  m i Sº react 
 
  
¡IMPORTANTE!: La Entropía de formación de cualquier elemento químico NO es 0.  
 
 
 

Energía libre y espontaneidad de las reacciones químicas 
 
Una cuestión que tiene mucho interés para los químicos es saber cuándo una reacción es 
espontánea (es decir, cuándo se da por sí sola) y cuándo no es espontánea y hay que 
“forzarla” para que se produzca. 
 
Para conocer esto, Gibbs (físico estadounidense del siglo XIX) definió una nueva magnitud, 
la Energía libre de Gibbs (G), como la entalpía menos el producto de la temperatura por la 
entropía: 
 

G = H –TS 
 

 Cuanto menor o más negativa G más espontánea será la reacción. 
 

 
Se pueden dar 
tres casos: 

Que  GR  0   (negativa)  la Reacción es espontánea 

Que  GR = 0   (cero)  la Reacción está en equilibrio 

Que  GR  0   (positiva) 
 la Reacción NO es espontánea, la que 
será espontánea será la reacción INVERSA. 

  
 

La Energía Libre (de Gibbs) de una reacción (GR) se puede calcular a partir de las 
Energías Libres de formación de los compuestos de esa reacción (Variación de Energía 
libre al formarse 1 Mol de esos compuestos a partir de sus elementos).  
 
 

 
 
 

 



Curso de Química I/Química General - 2019 

Facultad de Ciencias. Universidad de la República.                                6 

 
 
 

 
 
 

 
 
 

 
 
 

 
 
 

 

 
 

 
        ¡IMPORTANTE!: La Energía Libre de formación de cualquier elemento químico SÍ es 0.  
 
 
 
Si los reactivos y productos de una reacción están en su estado estándar o normal (en su 
forma más estable a P = 1 atm y T = 25 ºC = 298 K), la Energía Libre de reacción se llama 

Energía Libre estándar (o normal) de reacción, y se representa  G0. 
 
 

ΔGº =  n i ΔGº prod  -  m i ΔGº react 

 
 
 
 

MUY IMPORTANTE: El valor de G para una reacción (a una temperatura dada) indica si 
una reacción será espontánea o no (a esa temperatura), pero NO informa de su 
velocidad. 

De hecho, aunque para una reacción G sea negativa (con lo cual será espontánea), su 
velocidad puede ser tan lenta que en la práctica no se perciba su progreso...  
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Por favor no imprima si no es necesario. Cuidar el medioambiente es responsabilidad de TODOS 


