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TERMOQUÍMICA o TERMODINÁMICA 
 
CONCEPTO DE ENTROPÍA (S) 
 
La entropía es una función de estado extensiva que, cualitativamente, mide el desorden del sistema. A mayor desorden 
mayor entropía. 
La entropía S, desde un punto de vista macroscópico, se interpreta como la relación entre el calor transferido por un 
sistema cerrado y su entorno y la temperatura a la que este intercambio sucede. Como veremos, si el proceso es 
reversible: S = Q/T y si el proceso es irreversible: S > Q/T. Su unidad en el sistema internacional es el julio / kelvin (J/K)  
Pero es más importante el punto de vista microscópico, la entropía nos informa sobre el orden molecular o atómico 
del sistema, así, los sistemas muy ordenados presentan valores bajo de entropía mientras que los ordenados, altos 
valores de entropía. 
Esto hace que, cuando un sólido funde, se evapora o se disuelve, sus moléculas aumentan la capacidad de moverse 
(aumentan los grados de libertad), diremos que están más desordenadas, o lo que es equivalente, su entropía 
aumenta. 

 
 
Ejemplos de cambios de entropía: 

 En los cambios de estado hay que tener presente que los gases tienen mayor entropía que los líquidos y éstos 
que los sólidos, por lo que en la evaporación (líquido → gas), ΔS > 0 

 En las disoluciones de sólidos en líquidos: S (disolución) > S (soluto) + S (disolvente) 

 En una mezcla de gases: S (mezcla) > S (gases puros) 

 En una reacción entre gases: la S aumenta con el número de moles. 
 
1) H

2
O (s) → H

2
O (l)  ΔS = +  

La fusión del agua es un proceso en el que se rompe, por aumento de la temperatura, la ordenación de las moléculas 
de agua, permitiendo mayor grado de libertad. En consecuencia, la entropía del sistema aumenta, pues pasa a un 
estado más desordenado.  
2) Cristal + agua → Disolución  ΔS = + 
La disolución de una sal en agua es un proceso en el que se rompe, por acción del agua, la estructura de la red iónica 
ordenada. Los iones hidratados quedan libres en disolución y aumenta la entropía del sistema, pues pasa a un estado 
más desordenado.  
3) N

2 
(g) + 3 H

2 
(g) → 2 NH

3 
(g)  ΔS = - 

Las reacciones en fase gaseosa son muy preguntadas. Si nos fijamos en los coeficientes, disminuye el número de 
moles gaseosos (4 → 2), por lo tanto disminuye el desorden. 
 
ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUÍMICAS.  
 
Un proceso espontáneo es aquel que transcurre de forma natural, es decir, por sí mismo, sin intervención externa. Sin 
embargo, que un proceso sea no espontáneo no significa que sea imposible, ya que puede producirse con la ayuda de 
agentes externos, como la descomposición de NaCl por electrólisis. 
Saber si una reacción es espontánea o no es fundamental en la química y en la industria. Piensa que si es espontánea 
se producirá sola y no tendré que utilizar energía, es más rentable en la industria. 
 
La variación de entalpía no nos informa sobre si un proceso químico es o no espontáneo.  

a) El ΔH por sí solo, sí que nos informa algo de una reacción química, las que desprenden calor al formarse los 
productos a partir de los reactivos, exotérmicas son, por lo tanto, energéticamente favorables. 
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b) Aquellas en las que necesitamos un aporte de energía del exterior para que se puedan realizar, pues nunca 
se alcanza un mínimo energético, en principio no serán favorables desde este punto de vista. Son 
endotérmicas. 

 
Ahora bien, parece que el factor energético no es el único que interviene en la espontaneidad de una reacción, pues 
existen en la naturaleza reacciones energéticamente desfavorables (endotérmicas), que tienen lugar de una manera 
espontánea, como por ejemplo la fusión del hielo y la evaporación del agua. De igual manera, la disolución de la sal 
común en agua es un proceso endotérmico que transcurre espontáneamente: 
NaCl(s) + H2O(l) → Cl– (aq) + Na+ (aq); ΔH = 3,9 kJ 
Por lo tanto, el factor energético no será el único que deba tenerse en cuenta cuando se trate de predecir si una 
reacción química va a tener lugar de manera espontánea o no. 
Por eso se hace necesario la existencia de otra magnitud que nos informe de la evolución espontánea de una 
transformación, la entropía.  
 
Para comprender algunas de las condiciones que determinan si un proceso puede o no realizarse, es útil observar 
algunas transformaciones que se realizan espontáneamente sin aporte energético exterior. Ejemplos de estas 
transformaciones son: 

• la expansión de un gas en un espacio vacío 
• la difusión de dos gases dentro de un recipiente hasta que la mezcla sea homogénea 
• la disolución de un sólido en agua 
• la conductividad de calor a lo largo de una barra de metal que tiene un extremo caliente y el otro frio 

Una característica fundamental de estos procesos es que no se invierten por si solos. Para que se inviertan se requiere 
la acción de un agente externo, es decir, los procesos espontáneos no son termodinámicamente reversibles (procesos 
irreversibles); el conocimiento de este hecho experimental fue la base del segundo principio de la Termodinámica:  
Procesos irreversibles: En la naturaleza hay procesos que partiendo de una situación inicial transcurren en un sentido, 
sin que se pueda recuperar la situación inicial, a no ser que intervenga un agente externo. Si se interconectan dos 
recipientes que contienen gases diferentes, al transcurrir el tiempo y sin necesidad de ninguna acción exterior, los 
gases se combinan hasta convertirse en una mezcla homogénea. Por el contrario, dos gases que formen una mezcla 
homogénea nunca se van a separar, por mucho tiempo que se deje evolucionar el sistema. 
Procesos reversibles: Otros procesos transcurren a través de una sucesión de estados de equilibrio, de suerte que en 
cualquier instante se pueda invertir el proceso y hacerlo evolucionar en sentido contrario hasta el estado inicial. 
 
En todo proceso irreversible, la entropía aumenta. “Los sistemas aislados al evolucionar, tienden a desordenarse, 
nunca a ordenarse”.  
Imaginemos un ejemplo de la vida cotidiana: 
Tenemos un gran salto de agua que cae desde el punto inicial (arriba) al punto final (abajo) 
Se trata de un proceso irreversible, está claro que espontáneamente, el agua no puede subir desde su punto final 
(abajo) al inicial (arriba), (bueno, podría subir gastando energía, pero he dicho espontáneamente, por sí sola) 
Y el agua está más ordenada arriba que abajo, ya que al chocar con el suelo, se desordena. Luego la caída de agua en 
un salto de agua es un proceso con aumento de entropía. 
 
 
CRITERIO DE ESPONTANEIDAD DE UN PROCESO. ENERGÍA LIBRE DE GIBBS. EQUILIBRIO. 
 
Tenemos, pues, dos funciones de estado (que no dependen del camino, sólo del estado inicial y final): ΔH y ΔS, ambos 
influyen en la espontaneidad de una reacción o proceso. 
Existe una magnitud termodinámica que engloba y relaciona ambos parámetros, de una parte el calor intercambiado 
en el proceso, ΔH, y de otra el desorden alcanzado en el mismo, ΔS. 
Esta magnitud se llama energía libre de Gibbs o entalpía libre ΔG y es, como la entalpía y la entropía, una magnitud 
termodinámica extensiva y función de estado: 
ΔG = ΔH – TΔS 
 
Las reacciones químicas suelen transcurrir a P y T constante. Bajo estas condiciones se cumple que la reacción es 
espontánea si hay una disminución de G. 
Es decir: 
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ΔG < 0 reacción espontánea (Proceso irreversible) 
ΔG = 0 reacción en equilibrio (Proceso reversible) 
ΔG > 0 reacción no espontánea (Proceso irreversible) 

Cuando el término entálpico y el entrópico presentan signos contrarios, existe una temperatura que establece el 
cambio en la espontaneidad de la reacción, a esta temperatura se le denomina temperatura de equilibrio. Lo veremos 
después. 
Casos posibles (4 situaciones):  

 
 
Exotérmico con aumento del desorden: ΔH = - y ΔS = +   ΔG= ΔH - TΔS  = (-) - (+.+) = (-) Espontáneo 
Endotérmico con disminución del desorden: ΔH = + y ΔS = -  ΔG= ΔH - TΔS  = (+) - (+.-) = (+) No Espontáneo 
Endotérmico con aumento del desorden: ΔH = + y ΔS = +  ΔG= ΔH - TΔS  = (+) – (+.+) = ¿?  

Será espontáneo siempre y cuando |TΔS|>|ΔH| ya que de esta manera ΔG será negativo.  
Esto ocurrirá por encima de la temperatura de equilibrio, a altas T 

Exotérmico con disminución del desorden: ΔH = - y ΔS = -  ΔG= ΔH – TΔS = (-) – (+.-) = ¿?  
Será espontáneo siempre y cuando |ΔH|>|TΔS| ya que de esta manera ΔG será negativo.  
Esto ocurrirá por debajo de la temperatura de equilibrio, a bajas T 

(En estos últimos casos, será la temperatura la magnitud que determine la espontaneidad o no del proceso) 
 
Temperatura de equilibrio (inversión):  

Es la temperatura en la que el proceso está en equilibrio (ΔG=0).  
A partir de ella se determina el cambio de tendencia de la espontaneidad:  
Pasa de espontánea a no espontánea o viceversa.  
Ocurre cuando ΔH y ΔS tienen el mismo signo. 
Se calcula T = |ΔH|/ |ΔS| 

 
Notas: 
1) La ley de Hess tiene aplicación a todas las funciones de estado: H, U, G, S. 
2) Los conceptos de entalpías libres (energías libres) de reacción, de combustión, de formación, etc., son análogos a 
los de entalpía de reacción, de combustión, de formación, etc.; por tanto, también se cumple que: 

ΔG0 = Σ n . ΔGf
0 (productos) - = Σ n . ΔGf

0 (reactivos) 
3) ΔGf de un compuesto es indicativo de la estabilidad del mismo respecto a sus elementos: 
Si ΔGf < 0, el compuesto es más estable que los elementos. 
Si ΔGf > 0, el compuesto es más inestable que los elementos. 
4) ΔGf de los elementos en su estado estándar = 0 
 
EJEMPLO: Calcula la variación de energía libre en la reacción siguiente en condiciones estándar: 
CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) 
Calculamos la ΔHo

R y la ΔSo
R a partir de los datos de las tablas o de los datos que nos den, obtenemos: 

ΔHo
R = +177,7 kJ/mol, ΔSo

R = +160,6 J/mol K (FÍJATE EN LAS UNIDADES, LA ENTALPÍA EN kJ Y LA ENTROPÍA EN J) 
ΔSo

R = +160,6 J/mol K = +0,1606 Kj/MOL 
Condiciones estándar: T = 25ºC = 298 K 
Utilizando la ecuación de Gibbs: 
ΔG0

R = ΔHo
R –T. ΔSo

R = 177,7 kJ – 298K . 0,1606 kJ/K = +129,8 kJ 
Deducimos de este valor de la energía libre, ΔG>0, que la reacción no es espontanea a la temperatura de 25oC. 
 
CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) ; ΔH >0 
ΔH es positivo, lo que indica que la reacción es endotérmica (absorbe calor) 
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Se pasa de una molécula en estado sólido a una molécula de sólido y otra de gas, con lo que el desorden aumentará, 
ΔS positivo. 
Como tanto ΔH como TΔS son positivos, el signo de la energía libre ΔG = ΔH – TΔS dependerá del valor de T: 
a) Si T es pequeño, ΔH será >TΔS, con lo que ΔG será positivo y el proceso nunca será espontaneo. 
b) Si T es grande, ΔH será <TΔS, con lo que ΔG será negativo y el proceso será espontaneo. 
c) Existirá un valor de T en el que se cumpla que ΔH = TΔS, con lo que ΔG = 0 y el proceso se encontrara en equilibrio. 
A T alta no es espontanea, si |TΔS|>|ΔH| 
 
EJEMPLO: Calcula la temperatura a la cual esta reacción será espontanea: 
CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) 
Sabiendo que ΔHo

R = +177,7 kJ/mol, ΔSo
R = +160,6 J/mol K = 0,1606 kJ/mol K en condiciones estándar, y suponiendo 

que estos valores no varían apreciablemente con la temperatura. 
Si estos valores no varían apreciablemente con la temperatura podemos calcular a que temperatura la reacción estará 
en equilibrio, ΔG = 0  
Se calcula ΔH – TΔS = 0 T = |ΔH|/ |ΔS| = 177,7 / 0,1606 = 1106,5 K = 833,5 ºC 
A temperaturas más altas de 833,5oC el término de la entropía será mayor que el término de la entalpia y así la 
variación de energía libre será negativa, y por tanto la reacción será espontánea. 
 
EJEMPLO: Discute la espontaneidad de la reacción de vaporización del agua: 
H2O (l) → H2O (g) , a las temperaturas de 500 K, 300 K y 373 K cuando la presión es de 1 atm, sabiendo que ΔH = 9.710 
cal y ΔS = 26 cal/K (mira que ahora tienen las mismas unidades) 
a) T = 500 K ΔG = 9.710 – 500 . 26 = - 3390 cal Reacción espontánea. 
b) T = 300 K ΔG = 9.710 – 300 . 26 = 1910 cal Reacción no espontánea. 
c) T = 373 K ΔG = 9.710 – 373 . 26 = 0  Se ha alcanzado el equilibrio. 
A 373 K es un proceso reversible. La temperatura de 373 K (100ºC) es la temperatura de ebullición del agua a la presión 
de 1 atm. 
 
 
SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINÁMICA. 
 
Al aplicar estos conceptos al Universo, independientemente de los procesos que se produzcan espontáneamente en 
su interior, como es un sistema aislado y no puede intercambiar calor con el entorno (Q = 0) se deduce lo que 
constituye el 2º principio de la termodinámica: 
“Todo cambio espontáneo en un sistema supone un aumento de la entropía del Universo (sistema más 
alrededores)”. 
O lo que es equivalente, todo sistema aislado evoluciona espontáneamente en el sentido en que aumenta el desorden, 
es decir, evoluciona para alcanzar un máximo de entropía  
Este principio pone de manifiesto que, en toda transformación espontánea se produce una degradación de la energía 
del Universo que hace imposible su utilización, por lo que considerando constante su contenido energético, se 
progresa hacia una degeneración sucesiva de la energía, y si se llegara a alcanzar el máximo nivel de entropía, se 
originaría la “muerte térmica del Universo”. 
Hay que destacar que este segundo principio se refiere al cambio de la entropía total del Universo, incluyendo tanto 
la del sistema como la del entorno. 
ΔS(universo) > 0 ΔS(sistema) + ΔS(entorno) > 0 
 
Por ejemplo, la corrosión del hierro a 25ºC y 1 atm: 
2 Fe (s) + 3/2 O2 (g) + 3 H2O (l) → Fe(OH)3 (s) es espontánea con ΔS(sistema) < 0, sin embargo, durante la reacción se 
desprende calor que pasa al entorno, el cual aumenta su entropía, ΔS entorno > 0 , de manera que ΔS total = 
ΔS(sistema) + ΔS(entorno) > 0 
 
 
TERCER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. 
 
“La entropía de un cristal perfecto a 0 K es nula”. 
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Como referencia y recordando el significado microscópico de entropía, podemos tomar el tercer principio de la 
termodinámica: la entropía de los cristales perfectos de todos los elementos y compuestos puros en el cero absoluto, 
0 K, es cero. Así podemos calcular la entropía estándar de una reacción de forma similar a la entalpía. 
 
Cálculo de entropías de reacción a partir de datos tabulados. 
 
RECORDAR 
Para evaluar el signo de la entropía de un proceso se debe tener en cuenta que: 

 Una reacción que origina un aumento en el número de moles de gas va siempre acompañada de un aumento 
de entropía. Si el número de moles de gas disminuye, ΔS será negativa. 

 Si en una reacción no intervienen especies gaseosas, pero existe un aumento considerable en el número de 
moles de los productos respeto a los reactivos, también cabe esperar una ΔS positiva, tal es el caso de las 
sustancias hidratadas: CuSO4.5H2O(s) → CuSO4(s) + 5 H2O(l) ΔS>0 pues se pasa de un mol en los reactivos a 
seis moles en los productos. 

 
 
EJEMPLOS RESUELTOS 
 

1. Ley de Hess con estequiometría 
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2. Entalpía de reacción con estequiometría 

 

 

 
 

3. Entalpía de reacción-Espontaneidad Energía libre 

 

 

 
 

4. Espontaneidad Energía libre 
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5. Espontaneidad Energía libre 

 

 
 

6. Entalpía de reacción con estequiometría 
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7. Espontaneidad Energía libre 

 

 
 

8. Entalpía de reacción con estequiometría 
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9. Espontaneidad Energía libre 

 

 

 


