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T3: TERMOQUÍMICA 
 

Lo que se suele preguntar 

Cálculo de entalpía de una reacción a partir de las entalpías de formación 

Cálculo de entalpía de una reacción a partir de la ley de Hesss 

A partir de la entalpía de una reacción, cálculos estequiométricos 

 

CALOR Y TRABAJO 

 
Energía interna: U 

Es una función que representa la energía total almacenada en un sistema asociada a la estructura del mismo. 

Experimentalmente la energía interna, U, de un sistema no se puede calcular, pero sí su variación (ΔU) cuando el sistema 

pasa de un estado a otro.  

 

PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. 

ΔU = Q + W 
1) Transformación a volumen constante 

ΔU = Qv 
2) Transformación a presión constante 

Por definición la entalpía H  es U + P V 

Qp = ΔH 

 

Relación entre Qp y Qv y entre ΔH e ΔU : 

Qp = ΔU + P ΔV 

ΔH = ΔU + P ΔV 

 

CALOR DE REACCION 

“El calor (la energía calorífica) absorbido o desprendido en una reacción, para que la temperatura del sistema 

permanezca constante durante el proceso”. 

El calor de reacción se da a presión constante (Qp) en casi todas las reacciones de laboratorio, ya que tienen lugar en 

recipientes abiertos y por tanto la presión es la atmosférica. Cuando no se especifica el calor de reacción se sobreentiende 

que es Qp. 

En las reacciones en las que intervienen gases: 

PV = nRT 

P ΔV = Δn.R.T  (Δn de los gases) 

aA + bB  →  cC + dD (todos gases) 

Qp = Qv + P ΔV = Qv + Δn.R.T 

ΔH = ΔU + P ΔV = ΔU + Δn.R.T 

Δn = (c + d) – ( a + b) (coeficientes estequiométricos de los gases) 
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Si una reacción desprende calor se llama exotérmica, ΔH < 0 (entalpía negativa) 

 
Si una reacción absorbe calor se llama endotérmica, ΔH > 0 (entalpía positiva) 

 
Se llaman condiciones estándar de reacción: 25ºC y 1 atm. (No confundir con las condiciones normales) 

Es imposible calcular el valor absoluto de H; tan sólo se puede calcular variaciones de la entalpía (ΔH), aunque 

arbitrariamente se toma como entalpía cero (origen de entalpías) a la entalpía de cualquier elemento o una sustancia 

simple (H2, O2, Cl2, …) en su estado estándar y en las condiciones estándar. 

Las entalpías en condiciones estándar se representan con un “cerito”: ΔH0 

 

Entalpía de formación 

ΔHf 

“Variación de entalpía (calor absorbido o desprendido a presión constante) que acompaña a la formación de 1 mol de 

compuesto a partir de sus elementos en su estado natural, que tienen entalpía 0.” 

Ejemplo: 2 C + 3 H2 + ½ O2 → CH3CH2OH ΔH = ΔHf del etanol 

Si tanto el producto (compuesto) como los reactivos (elementos) están en su estado estándar, se llama entalpía estándar 

de formación, y se representa por ΔH0
f 

Ejemplo: H2 (g) + ½ O2 (g) → H2O(l)  ΔH0
f del H2O(l) = - 68,32 kcal/mol 

Recordad que la Lógicamente ΔHf de cualquier elemento es su estado estándar es cero.  

 

Otros calores de reacción. 

- Calor de combustión: calor absorbido o desprendido en la reacción de 1 mol de una sustancia con el oxígeno. 

Ejemplo:  C (grafito) + O2 (g) → CO2 (g) ΔH = - 94 kcal/mol 

- Calor de neutralización: Calor desprendido en la reacción de 1 mol de H+(aq) con 1 mol de OH-(aq) para formar 1 

mol de agua. 

Ejemplo: H+(aq) + OH-(aq) → H2O (l) ΔH = - 57 kJ/mol 

- Calor de solvatación o disolución: Calor absorbido o desprendido en la disolución de 1 mol de sustancia. Si el 

disolvente es el agua se llama calor de hidratación. 

Recordemos que en la disolución de una sustancia covalente sus moléculas se rodean de moléculas de disolvente, y en 

el caso de un compuesto iónico se rompe el retículo cristalino, se separan sus iones y se rodean de moléculas de 

disolvente: 

HCl + H2O → HCl(aq) 

NaCl + H2O → Na+(aq) + Cl-(aq) 

 

Cálculo de calores de reacción. Ley de Hess. (IMPORTANTE) 

Por ser la entalpía una función de estado se deduce la ley de Hess: “el calor de reacción 

(variación de entalpía), es independiente del camino seguido, es decir, es el mismo si la 

reacción se realiza directamente o a través de etapas intermedias”. 

Q1 = Q2 + Q3 + Q4 

ΔH1 = ΔH2 + ΔH3 + ΔH4 

 

De una forma más práctica se puede enunciar: “Si una ecuación química se puede expresar 

como suma algebraica de otras, su calor de reacción es la suma algebraica de los calores de 

reacción de las reacciones parciales”. 

 

Calor de reacción y entalpías de formación. 

ΔH0 = Σ n . ΔHf
0 (productos) - Σ n . ΔHf

0 (reactivos) 

Dada la reacción: aA + bB → cC + dD 

ΔH0 = (c ΔHf
0C + d ΔHf

0D)  -  (a ΔHf
0A + b ΔHf

0B) 
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PARA LOS PROBLEMAS 

Hay que mirar siempre los datos que nos dan, en función de ellos, utilizaremos un procedimiento u otro. 

Tenemos una reacción problema, de la que queremos hallar su ΔH0  

a) Si nos dan las entalpías de formación de reactivos y productos (ΔHf
0), utilizamos la expresión: 

ΔH0 = Σ n . ΔHf
0 (productos) - Σ n . ΔHf

0 (reactivos) 

b) Si nos dan las entalpías de combustión o las que sean, de unas reacciones, ponemos las reacciones, y 

utilizamos la Ley de Hess, las combinamos para hallar la reacción problema 
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PROBLEMAS RESUELTOS 
 

1. Ley de Hess 

 

 
 

2. Ley de Hess 

 
 

3. Entalpías de formación 

 
4. Ley de Hess con estequiometría 
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5. Entalpía de reacción con entalpías de formación y con estequiometría 

 

 

 

 
 

6. Entalpía de reacción con estequiometría 
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7. Entalpía de reacción con estequiometría 
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PAU-CONCEPTOS CLAVE Y PAUTAS 
 
Variación de entalpía (ΔH): 
La variación de entalpía es la energía absorbida o desprendida al darse una reacción química. Dependiendo de su signo 
podemos diferenciar entre dos tipos de reacciones químicas: 

 Reacción endotérmica (ΔH > 0): reacción en la que se absorbe calor. En este tipo de reacciones la energía 
inicial que tienen los reactivos es inferior a la energía final de los productos. 

 Reacción exotérmica (ΔH < 0): reacción en la que se desprende calor. En este tipo de reacciones la energía 
inicial que tienen los reactivos es mayor a la energía final de los productos. 

En el siguiente esquema observamos dos diagramas entálpicos donde se representa la entalpía de los dos tipos de 
reacciones:  

 
La entalpía se mide en el sistema internacional en Julios (J), y se puede calcular para una reacción química a partir de 
las entalpías de formación de sus componentes, multiplicadas por el coeficiente estequiométrico de la reacción 
química ajustada (n), según: 

  
 
Ley de Hess: 
Sabemos que la entalpía de una reacción química depende solo de su estado inicial y final, y que su valor es 
independiente de que la reacción transcurra en una o en varias etapas. 
La ley de Hess establece que cuando una reacción química puede expresarse como la suma algebraica de otras 
reacciones, la entalpía de la reacción es igual a la suma de las entalpías de las reacciones parciales.  
 
Primer principio de la termodinámica: 
Para todo sistema existe una función de estado denominada energía interna (U) que toma un valor característico para 
cada estado y que aumenta cuando el sistema absorbe calor (Q) o soporta un trabajo (W). Lo expresamos 
matemáticamente según: 

  
 
Entalpía de formación: 
Es la energía que se absorbe o se desprende en la formación de un mol de una sustancia en condiciones estándar a 
partir de sus componentes en condiciones estándar. Se expresa en KJ/mol en unidades del sistema internacional. 
Las entalpías de formación de los elementos químicos puros en su forma más estable en condiciones estándar son 
cero (por ejemplo para el C (s), O2 (g), N2 (g), etc). 
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PAU Valencia-PARA RESOLVER 
 

PROBLEMAS PARA PRACTICAR, ALGUNOS DE LAS PAU DE HACE AÑOS  

(1er Principio de la Termodinámica) 

 

1. Considere la combustión de tres sustancias carbón, hidrógeno molecular y etanol. 

a) Ajuste las correspondientes reacciones de combustión. 

b) Indique cuáles de los reactivos o productos de las mismas tienen entalpía de formación nula. 

c) Escriba las expresiones para calcular las entalpías de combustión a partir de las entalpías de formación. 

d) Escriba la expresión de la entalpía de formación del etanol en función únicamente de las entalpías de combustión de 

las reacciones del apartado a). 

 

2. Dadas las reacciones: 

(1) H2(g) + ½ O2(g) → H2O(g)   ΔH1
0 = –241,8 kJ /mol 

(2) H2(g) + ½ O2(g) → H2O(l)   ΔH2
0 = –285,8 kJ/mol 

calcular la entalpía de vaporización del agua en condiciones estándar. 

 

3. Conocidas las entalpías estándar de formación del butano (C4H10), agua líquida y CO2, cuyos valores son 

respectivamente -124,7, -285,8 y -393,5 kJ/mol, calcular la entalpía estándar de combustión del butano (entalpía molar). 

 

4. Las entalpías estándar de combustión del C(grafito) y del CO(g) son -393,5 y -283 kJ mol-1, respectivamente. La 

entalpía estándar de la reacción: CO(g) + Cl2(g) → COCl2(g) es ΔHºr = – 108 kJ/mol de COCl2. 

Calcula la entalpía estándar de formación del COCl2(g). 

5. 

 
6. 

 
7. 

 
8. 
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9. 

 
10. 

 
 

Problemas con estequiometría de un examen mío 

 

11. Calcular el volumen de butano líquido (de densidad = 0,8 g.mL-1) que hay que quemar en un horno para conseguir 

el calor necesario para descomponer 100 kg de carbonato de calcio. 

Datos de entalpías de formación estándar: 

Carbonato de calcio (s) = -1206,90 kJ mol-1 

Óxido de calcio (s) = -635,09 kJ mol-1 

Dióxido de carbono (g) = -393,91 kJ mol-1 

Butano (l) = -146,14 kJ mol-1 

Agua (g) = -241,82 kJ mol-1 

Ar: C=12, H=1, Ca=40, O=16 

 

12. Conociendo los siguientes datos: 

Entalpia de combustión del etano (g):    ΔH0 = ─ 1.559 kJ/mol 

Entalpia de combustión del eteno (g):    ΔH0 = ─ 1.410,9 kJ/mol 

Entalpia de formación del agua (l):    ΔH0
f = – 285,8 kJ/mol 

Entalpia de formación del dióxido de carbono (g):  ΔH0
f = ─ 393,5 kJ/mol 

a) ¿Qué calor se desprende cuando se quema el suficiente etano con 224 g de oxígeno? 

b) Calcula la entalpia de formación del etano (g) y del eteno (g). 

c) Calcula la variación de entalpia en condiciones estándar del proceso: 

C2H4 (g) + H2 (g) → C2H6 (g) 

d) ¿Qué volumen de hidrógeno en condiciones normales necesitamos para que con la reacción anterior se desprendan 

1.377 kJ? 
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