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Diversas formas de energía

https://solarschools.net/knowledge-bank/energy/conversion
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CH4   +   2 O2   → CO2 +  2 H2O + energía

¿Ocurre una reacción? ¿En qué sentido?

Termoquimica
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Diversas formas de energía

Ruptura de enlaces

C–H

O=O

Formación de enlaces

O–H

C=O
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Definiciones

• Sistema 
y entorno

• Termodinámica:  Estudia los intercambios energéticos entre un 
sistema y su entorno.

• Termoquímica: Estudia los intercambios energéticos entre un 
sistema químico y su entorno.

abierto cerrado

aislado



6

Definiciones 

• Proceso termodinámico

 = estadofinal – estadoinicial

• Funciones de estado:

Son propiedades macroscópicas que caracterizan el estado 
de un sistema. 

• Temperatura (T)

• Presión (P)

• Volumen (V)

• Masa (n)

• Energía (E, H, G)

• Entropía (S)

• Si las funciones de estado permanecen 
constantes, el sistema está en equilibrio 
termodinámico.
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• La energía se convierte de una a otra forma, pero no se crea 

ni se destruye

PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

Esist =   Ef – Ei

Esist =  – Eentorno

E =  w   +   q

• Ya que es difícil determinar E en el entorno, lo más útil es medir 

la E del sistema 

• Un sistema transfiere o recibe energía hacia/desde su entorno, a 

través del intercambio de trabajo (w) y de calor(q).

• El trabajo y el calor son dos “formas” de energía, pero no son 

funciones de estado por sí solas.
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Trabajo (w)

• Trabajo (w): energía transferida a un objeto al aplicar una 

fuerza (F) a lo largo de cierta distancia (d)

w = F • d 

• 1 Joule corresponde al trabajo de una fuerza constante de 1 

Newton sobre un cuerpo que es desplazado por 1 metro de 

distancia. 

Vinicial    Vfinal

P• En química, w se define como un 

cambio de volumen (V) en respuesta 

a una presión constante (P) aplicada 

sobre el sistema

w = – P • V
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Calor (q)

T1   >>> T2El calor (q): transferencia de energía térmica 

entre dos cuerpos que están a diferente 

temperatura.

• James Prescott 

Joule (1818-89)

demostró que el 

trabajo mecánico 

podía ser 

convertido en 

energía térmica 

(calor). 
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Calor (q)

• Una cierta cantidad de trabajo genera una cantidad 

proporcional de calor. Por esta razón, el calor al igual que el 

trabajo, puede ser medido en Joules.

• J.P. Joule determinó que 4,17 J de trabajo mecánico permiten 

subir la temperatura de 1 g de agua en 1°C. 

• A este valor se le denomina caloría. Luego:

1 cal = 4,17 J
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Entalpía (H)

• Entalpía, H

E = q – PV

q = E + PV

H = E + PV  = qp 

E = q + w      (w = F d = – PV)

Es la medida de la energía total de un sistema. H es una función 

de estado; q y w no lo son

En un proceso que ocurre a presión constante y en ausencia 

de trabajo útil realizado por/hacia el sistema, la entalpía (H) 

equivale al calor intercambiado entre el sistema y su entorno.

Vi  Vf

P
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Cambio de entalpía (H)

Exotérmico                            Endotérmico

H > 0

H (+)

• Cambios de estado

H2O (s) → H2O (l)       H= 6.01 kJ

H2O (l) → H2O (s)       H= – 6.01 kJ

H < 0

H (–)
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Cambio de entalpía (H)

• La reacción reversa

H2O (s)   → H2O (l)        H= 6.01 kJ

2 H2O (s)  → 2 H2O (l)       H= 2 x 6.01 kJ= 12.02 kJ

1 mol ….

2 moles….

• Estequiometría

CH4 (g) + 2 O2 (g)  → CO2 (g) + 2 H2O (l)       H= – 890.4 kJ

CO2 (g) + 2 H2O (l)  → CH4 (g) + 2 O2 (g)         H= 890.4 kJ 

• Estado físico de reactantes y productos

CH4 (g) + 2 O2 (g) → CO2 (g) + 2 H2O (l)       H= – 890.4 kJ

CH4 (g) + 2 O2 (g) → CO2 (g) + 2 H2O (g)       H= – 802.4 kJ
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Ejercicios H

• Ejercicio 1 : ¿Cuál es el cambio de entalpía para la combustión de 

266 g de fósforo blanco (P4) en aire?

P4 (s) + 5 O2 (g) → P4O10 (s) H= – 3013 kJ

Si P.at (P) = 31 → P4 = 124 g; entonces la combustión de 

124 g de fósforo libera –3013 kJ

 Luego, si  124 g P4   →    -3013 kJ

        266 g P4   →     X   kJ          X = 6463 kJ

• Respuesta: 
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•Ejercicio 2 : En base a la misma reacción, ¿Cuántos g de P4O10

se forman al liberarse 1230 kJ?

• Respuesta: 

1 mol P4O10 = 284 g ; entonces al formarse 284 g de 

producto se liberan –3013 kJ.

Luego, si  284 g P4O10   →  -3013 kJ

      X   g P4O10   →  -1230 kJ       X = 115 g P4O10

P4 (s) + 5 O2 (g) → P4O10 (s) H= – 3013 kJ

Ejercicios H
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Calorías y alimentos

El H de 

combustión

se determina 

mediante 

calorimetría
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Calorímetro a volumen constante

Caloría: cantidad de calor necesario para subir la temperatura 

de 1 g de agua en 1°C. [1 cal = 4,17 J]
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Entalpía de formación 

• Entalpía estándar 

de formación, Hfº

H para la 

formación de  

1 mol de un 

compuesto a  

1 atm y 25ºC

a partir de sus 

elementos 

constituyentes
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PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

• Entalpía estándar de reacción, Hºreaccion

H para una reacción a 1 atm y 25ºC.

a A + b B → c C + d D       

Hºreaccion = [cHºf (C) + dHºf (D)] – [aHºf (A) + bHºf (B)]

• Ejercicio 3: Calcule la entalpía estándar de reacción para la 

combustión de grafito.

C (grafito) + O2 (g) → CO2(g) 
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LEY DE HESS

• Calculo indirecto de Hºreaccion

C (grafito) + 2 H2 (g) → CH4 (g) ??? 

C (grafito) + O2 (g) → CO2(g)         Hºreaccion = – 393.5 kJ

2H2 (g) + O2 (g) → 2H2O(l)       Hºreaccion = – 571.6 kJ

CH4 (g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O (l)    Hºreaccion= – 890.4 kJCO2(g) + 2H2O (l) → CH4 (g) + 2O2(g)    Hºreaccion=  890.4 kJ

C (grafito) + 2 H2 (g) → CH4(g)    Hºreaccion= – 74.7 kJ  

• Ley de Hess: Cuando los reactantes son convertidos en productos, 

el H es el mismo ya sea que la reacción ocurra en un paso directo 

o en varios pasos secuenciales. 
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Espontaneidad de un proceso 

a) Expansión 
de un gas

b) Fusión de hielo
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ENTROPIA

• Entropia (S), describe la aleatoriedad o desorden de un sistema

Ssolido <    Sliquido <<       Sgas

• Entropía 

estándar, Sº

para 1 mol a  

1 atm y 25ºC
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ENTROPIA DE REACCION

• Cambio de entropía estándar de una reacción

a A + b B → c C + d D       

Sºreaccion = [cSº (C) + dSº (D)] – [aSº (A) + bSº (B)]

• Ejercicio 4: Estime cualitativamente el S de las siguientes 

reacciones.

CH4 (g) + 2 O2 (g) → CO2 (g) + 2 H2O (l)            S ??

Zn (s) + 2 HCl (ac) → ZnCl2 (ac) + H2 (g)           S ??

N2 (g) +  O2 (g) → 2 NO (g)                            S ?? 



24

SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA

Dado que univ= sist + entorno:

- Proceso espontáneo Suniv = Ssist + Sentorno >  0

- Proceso en equilibrio      Suniv = Ssist + Sentorno =  0

• En un proceso espontáneo, Ssist o Sentorno pueden 

ser negativos, pero la suma de ellas (Ssist + Sentorno) 

siempre debe ser positiva.
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SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA

• La función de estado “energia libre” o “energía de Gibbs” 

(G) se define como como una cantidad de energia disponible 

para realizar trabajo en un sistema cerrado a T y P 

constantes

G = H – TS

G < 0     Espontánea (exergónica)

G > 0   No espontánea (endergónica)

G = 0     Equilibrio
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SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA

• Ejercicio 5

Reacción H S G

2 O3 (g)  3 O2 (g) – +
alta T    –

baja T   –

H2O (l)  H2O(g) + +
alta T    –
baja T    +

H2O (l)  H2O(s) – –
alta T     +

baja T    –

3 O2 (g)  2 O3 (g) + –
alta T     +
baja T    +

G = H – TS

• Una reacción exotérmica no es necesariamente espontánea

• Una ganancia de S, no implica necesariamente espontaneidad 
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SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA

• Cambio de energía libre estándar de una reacción

a A + b B → c C + d D       

Gºreaccion = [cGºf (C) + dGºf (D)] 

                              – [aGºf (A) + bGºf (B)]

C (grafito) + O2 (g) → CO2 (g) 
• Ejemplo

• Gfº es la 

energía libre 

estándar de 

formación

Gºreacción = [Gºf (CO2)] – [Gºf (C, grafito) + Gºf (O2)]

Dado que Gºf (C, grafito) = 0  y   Gºf (O2) = 0   

                           Gºreacción = Gºf (CO2)
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Energía libre y equilibrio químico

• Al progresar una reacción, ésta se aleja del estado estándar

G = Gº + RT ln Q Q = 
[C]c[D]d

[A]a[B]b

• Si se conoce Gº para una reacción, es posible calcular la Keq, y 

viceversa 

• En el equilibrio G = 0 y  Q = K

0 = Gº + RT ln K

Gº = – RT ln K K = 
[C]c[D]d

[A]a[B]b
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Energía libre y equilibrio químico

• Ejercicio 6:  Para la reacción A + B  C , en un momento 

cualquiera [A] = 0.5 M, [B] = 0.5 M  y [C] = 0.01 M. Si el Gº = 

3.1 Kcal/mol a 25ºC, determine:

A) Si el proceso es espontáneo.

        

     Despejar G (G =Gº+RT lnQ). Usar [A], [B] y [C] para 

obtener Q 

B) Hacia donde se desplaza la reacción para alcanzar el 

equilibrio. 

Despejar K usando (Gº = – RT ln K) y compararlo con Q



30

Energía libre y equilibrio químico

• Ejercicio 7:  Calcule el Gº y la K a 25ºC para la reacción  

K ln K Gº En el equilibrio…

> 1 + – Productos > reactantes

= 1 0 0 Productos ~ reactantes

< 1 – + Reactantes > Productos

Gº = – RT ln K →→ despejar K

Ojo: R = 1.986×10−3 kcal K−1mol−1 

NO (g) + ½ O2 (g) → NO2(g)

Gfº    +20.71          0            +12.39   =  Gºreacción= -8.32 Kcal/mol
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Energía libre en los sistemas vivos

C6H12O6 (s) + O2 (g) → 6 CO2 (g) + 6 H2O (l)      Gº= – 2880 kJ/mol 

• Metabolismo de la glucosa

A     → B    →     C    →     D    →   E 
Gº …..    -5            +4          -10           -5           =   - 16     

• Ejemplo de reacción acoplada

C6H12O6  + Pi →  C6H11O6-6-P + H2O      Gº= + 13.8 kJ/mol 

ATP + H2O   →  ADP + Pi                     Gº= – 30.5 kJ/mol 

C6H12O6  + ATP → ADP + C6H11O6-6-P     Gº= – 16.7 kJ/mol 

Hexoquinasa
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