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Termoquímica: validez de la definición  
del cambio de entalpía aplicado a una  
reacción química
Héctor E. Gsponer*

ABSTRACT (Thermochemistry: validity of the definition of enthalphy change of chemical reaction)
In this communication we have examined the validity of the definition of enthalpy change of a 
chemical reaction. In the first place, we have discussed fundamental concepts such as the first 
and the second laws of thermodynamics in order to understand some derivations from them. 
Next, we analyzed the application of these concepts to chemical reactions that take place at 
constant pressure. From this analysis, it can be concluded that the characteristics of the reaction 
being investigated in a thermochemical experiment are of paramount importance for interpreting 
the heat of the measured reaction. Hence, it should be taken into account the possibility of 
useful work exchange among the system and the surroundings in addition to the reaction heat 
at constant pressure.
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Introducción
Una meta esencial en la enseñanza de las ciencias es educar 
científicamente al ciudadano en un mundo cada vez más tec­
nológico. Es por lo tanto muy importante una buena forma­
ción en el tema de la energía si queremos que llegue a tomar 
decisiones bien fundamentadas. También se conoce y es gene­
ralmente aceptada la necesidad de realizar trabajos de labo­
ratorio en la enseñanza de ciencias experimentales. Experi­
mentos relacionados con el cambio de entalpía (ΔH) en 
procesos físicos y químicos son comúnmente descritos en li­
bros de trabajos prácticos de laboratorio (Palmer, 1966). Por 
otra parte, es frecuente encontrar en textos de estudio defi­
ciencias en la enseñanza de Termodinámica y Termoquímica 
de nivel introductorio. Una revisión sobre la presentación de 
estos temas en un número importante de libros de texto de 
nivel intermedio y universitario ha sido publicada (Furió, Sol­
bes y Furió, 2005).

En este trabajo nos interesa discutir principalmente el 
enunciado de la primera ley de la Termodinámica y las deriva­
ciones que pueden hacerse de ella teniendo en cuenta las con­
diciones experimentales en que se lleva a cabo el cambio de 
estado del sistema. Discutiremos la aplicación a reacciones 
químicas, en particular el caso de las reacciones que se produ­
cen a presión constante.

En general, en cuanto a condiciones experimentales que 
controlan el cambio de una propiedad termodinámica, lo pri­

mero que se discute en los libros de estudio (Chang, 1993; 
Glasstone, 1962) es la equivalencia que se produce en un pro­
ceso a volumen constante entre el cambio de energía interna 
del sistema (ΔU) y el calor intercambiado (QV).

ΔU = QV	 (1)

Por el contrario, cuando el cambio de estado del sistema 
ocurre con cambio de volumen pero a presión constante se 
asocia el calor intercambiado (QP) con el cambio de entalpía 
del sistema (ΔH).

ΔH = QP	 (2)

En ambos casos es posible medir el calor desarrollado en el 
proceso, QV o QP , en un experimento calorimétrico.

Con respecto al cambio de entalpía, nos preguntamos: ¿se 
tiene en cuenta la validez de la definición de ∆H cuando se 
analiza el calor intercambiado por un sistema en el que ocu­
rre una reacción química a presión constante?

La respuesta a esta pregunta es de fundamental importan­
cia, dado que hay en la bibliografía una gran variedad de ex­
perimentos de calorimetría, muchos de los cuales son simples, 
de sencillo diseño y de mínimo requerimiento de material e 
instrumentos de laboratorio (Brouwer, 1991; Harms y Leh­
man, 1993; Jansen, 1997; Marzzacco, 1999; Palmer, 1966). En 
estos trabajos, y como generalmente ocurre en trabajos sobre 
el tema, se destaca la parte experimental de la calorimetría y 
no se discute con detalles la equivalencia entre el calor a pre­
sión constante medido y el ΔH del proceso. 

Por todo lo anterior, es importante destacar que el análisis 
conceptual correspondiente a esa equivalencia (ecuación 2) 
debe ser muy claro para lograr una mejor comprensión de las 
aplicaciones de la primera ley de la Termodinámica.

No haremos en este trabajo un desarrollo temático que nos 
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permita introducir la primera y segunda ley de la Termodi­
námica, simplemente revisaremos sus enunciados y las deri­
vaciones que pueden hacerse de los mismos. La presentación 
de estos temas pueden consultarse en libros de texto de Quí­
mica General y de Fisicoquímica (Chang, 1993; Glasstone, 
1962; Glasstone, 1966).

Desarrollo y discusión

Primera ley, cambios de energía interna 
y de entalpía
En la figura 1 se muestra un esquema de dos círculos, con el 
círculo menor —contenido en el mayor— representando al 
sistema (sis) y el mayor a los alrededores del sistema (alr). La 
circunferencia del círculo menor representa la pared del siste­
ma a través de la cual intercambia calor y/o trabajo con los 
alrededores. El universo termodinámico (sistema + alrededo­
res) constituye por definición un sistema aislado, y en esta fi­
gura se representa el aislamiento con una línea más gruesa en 
la circunferencia mayor. Para el sistema y sus alrededores se 
inscriben en los respectivos círculos los posibles cambios de 
propiedades termodinámicas como ΔU, ΔH y ΔS. Para el 
universo termodinámico la ecuación energética que represen­
ta a la primera ley de la Termodinámica puede aplicarse tanto 
al sistema como a los alrededores e implica que la variación 
de su energía interna se debe al intercambio de calor y/o tra­
bajo, lo cual se expresa en la siguiente ecuación: 

ΔU = Q + W	 (3)

En cuanto a la convención de signos, dado que el sistema 
termodinámico es el objeto de estudio, se puede tomar como 
referencia, y de esta manera aplicar la convención de signos si­
guiente: si el sistema gana energía como Q y/o W, éstos son 
positivos, mientras que si el sistema cede energía a los alrede­
dores, los signos de Q y/o W son negativos. La combinación de 
los signos de Q y W proporcionan el signo para ΔU (ΔU < 0 
el  sistema cedió energía a los alrededores como Q y/o W, 
mientras que si ΔU > 0, el sistema absorbió energía de los 
alrededores).

De acuerdo a la primera ley de la Termodinámica, la energía 
en el universo termodinámico es constante (Uuniv = cte, o bien 
ΔUuniv = 0, principio de conservación de la energía) ya que el 
universo termodinámico es un sistema aislado, y por lo tanto

ΔUsis + ΔUalr = ΔUuniv = 0	 (4)

o bien:

ΔUsis = –ΔUalr	 (5)

Supongamos que dentro del sistema en estudio ocurre una 
reacción química y que en el transcurrir de la reacción no se 
produce cambio de presión (P). De esta forma la presión del 
sistema será igual en todo momento a la presión exterior 
(Pext), la presión que ejercen los alrededores sobre el sistema. 
Por lo tanto P = Pext y se dice que hay equilibrio mecánico 
entre el sistema y los alrededores.

Aplicación de la primera ley de la Termodinámica 
en procesos químicos: termoquímica
La termoquímica es una rama de la Termodinámica experi­
mental que estudia el intercambio de energía como calor que 
experimenta cualquier proceso químico. La vasija de reacción 
y su contenido forman el sistema, y la reacción química que 
se produce resulta en un intercambio de energía entre el sis­
tema y los alrededores. Como ya se mencionó, con la técnica 
de calorimetría se puede medir el calor producido o absorbi­
do por la reacción, y se puede identificar Q con un cambio de 
energía interna (si la reacción ocurre a volumen constante, ver 
ecuación (1)) o un cambio de entalpía (si la reacción ocurre a 
presión constante, ver ecuación (2)). Inversamente, si se co­
noce ΔU o ΔH de una reacción, se puede predecir el calor 
desarrollado por la reacción.

Si ejemplificamos la reacción química que ocurre en el sis­
tema como, 

A        B

y se lleva a cabo en un calorímetro, nos podemos preguntar si 
el “calor de reacción a presión constante” (QP) que medimos 
en el experimento de calorimetría, será una medida del cam­
bio de alguna propiedad termodinámica del sistema químico, 
es decir de la reacción química que transforma A en B.

Para analizar este punto recurrimos a la ecuación (3). Es 
evidente de la ecuación (3) que haciendo mediciones del ca­
lor y el trabajo intercambiado por un sistema, se puede cono­
cer el correspondiente ΔUsis. En el caso de P constante se re­
escribe la ecuación (3) como,

ΔUsis = QP + WP	 (6)

donde WP es el trabajo total intercambiado a P constante, que 
corresponde al trabajo de expansión-compresión (WPV) y el 
trabajo útil (Wútil).

WP = WPV + Wútil	 (7)

Figura 1. Esquema representando el universo termodinámico: el 

sistema y sus alrededores.
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El trabajo útil —a veces llamado trabajo de no-expansión-
compresión— es, por ejemplo, el trabajo que se hace en una 
pila o celda electroquímica. En este caso el trabajo útil es un 
trabajo eléctrico —o trabajo electroquímico— que se produ­
ce como consecuencia de que ocurre una reacción redox en la 
pila. Otros tipos de trabajo útil son el trabajo de superficie y 
el trabajo magnético (Moore, 1972; Atkins y de Paula, 2002).

El trabajo de expansión-compresión a P constante se debe 
a un cambio de volumen (ΔV) y se puede calcular como 
−PΔV. En realidad el trabajo de expansión-compresión se 
hace contra la presión externa y se debe calcular como 
−Pext  ΔV, pero como se vio anteriormente, en condiciones de 
equilibrio mecánico P = Pext . El signo negativo se debe a que 
cuando el trabajo es realizado por el sistema (trabajo negativo 
para el sistema), el ΔV correspondiente es positivo, mientras 
que cuando los alrededores hacen trabajo sobre el sistema 
(trabajo positivo para el sistema) el ∆V correspondiente es 
negativo. Por lo tanto, la ecuación (6) puede escribirse como,

ΔUsis = QP − PΔV + Wútil 

y

(ΔU + P∆V)sis = Δ(U+PV)sis,P = ΔHsis = QP + Wútil	 (8)

En la última expresión usamos la definición de entalpía 
como H = U + PV, donde P es la presión del sistema y V es 
su volumen. Dado que U, P y V son todas funciones de 
estado, la entalpía es también una función de estado. El 
producto PV tiene unidades de energía, por lo que también 
H, al igual que U, tiene unidades de energía. Como ocurre 
con cualquier función de estado, el cambio de entalpía, ΔH 
entre cualquier par de estados inicial y final es indepen­
diente del paso entre ellos. Aunque la definición de ental­
pía puede parecer arbitraria, tiene importante implicancia 
en termoquímica. Muchos sistemas químicos son conteni­
dos en vasijas abiertas a la atmósfera y, por consiguiente, a 
presión aproximadamente constante.

Puesta en forma separada, la ecuación (8) es similar a la 
expresión matemática de la primera ley (véase la ecuación 
(3)), pero en términos del cambio de entalpía del sistema.

ΔHsis = QP + Wútil	 (9)

Aquí se observa que el cambio de entalpía que experimen­
ta el sistema (ΔHsis), se encuentra relacionado con los inter­
cambios de calor y de trabajo útil a P constante.

De acuerdo con la ecuación (9), la respuesta a la pregun­
ta sobre lo que se está midiendo en el experimento de calo­
rimetría de un sistema donde ocurre una reacción química a 
P constante, es la siguiente: el calor intercambiado medido 
en el calorímetro, corresponderá al calor de reacción a P 
constante e igual al ∆H que experimenta el sistema (la reac­
ción química en estudio), a condición de que el sistema no 
intercambie trabajo útil con los alrededores (es decir Wútil = 
0) (véase la ecuación (9)). De esta forma se especifica la 
validez de la definición del cambio de entalpía de una reac­
ción química.

Ahora nos hacemos otra pregunta, ¿hay alguna función de 
estado termodinámico que nos permita evaluar el trabajo útil 
que puede realizar un sistema de reacción química? 

Segunda ley, cambios de entropía y energía  
de Gibbs
Para aproximarnos a la respuesta de la pregunta anterior, se 
introduce la segunda ley de la Termodinámica expresándola 
matemáticamente de la siguiente forma:

ΔSsis + ΔSalr = ΔSuniv ≥ 0	 (10)

donde S es la función termodinámica denominada entropía.
La interpretación de la ecuación (10) indica que en una 

transformación de un sistema aislado, como lo es el universo 
termodinámico, la entropía aumenta (ΔSuniv > 0) si el proceso 
es un proceso termodinámico irreversible, o permanece cons­
tante (ΔSuniv = 0) cuando la transformación se lleva a cabo en 
un proceso termodinámico reversible. 

Tomando ΔSuniv ≥ 0, una expresión alternativa (Atkins y 
de Paula, 2002) de la ecuación (10) es la siguiente:

ΔSsis ≥ −ΔSalr	 (11)

La ecuación (11) puede reescribirse para el caso de una 
transformación a temperatura constante (T = cte), es decir en 
un proceso isotérmico. Teniendo presente que el sistema es 
cerrado pero intercambia calor con los alrededores, y aplican­
do el balance de energía Qsis = − Qalr, se obtiene:

ΔSsis ≥ − Qalr / T = Qsis / T

ΔSsis ≥ Qsis / T	 (12)

donde el cambio de entropía para el proceso isotérmico se ha 
calculado como el calor intercambiado dividido por la tempe­
ratura absoluta (Glasstone, 1962). En un proceso isotérmico 
se ha considerado que la temperatura del sistema es la misma 
que la de los alrededores. Durante la transformación termodi­
námica ambas temperaturas permanecen constantes e iguales 
entre ellas, y se dice que el sistema evoluciona en condiciones 
termodinámicas de equilibrio térmico. En este caso, la trans­
formación se produce en forma termodinámica reversible, 
motivo por el cual ΔSsis = − ΔSalr = Qsis / T y, por lo tanto, 
ΔSuniv = 0 en ecuación (10).

Con la introducción del concepto de entropía a través de 
la segunda ley, y la forma de calcular el cambio de entropía en 
un proceso isotérmico dado en ecuación (12), ahora se puede 
relacionar esta ecuación con la ecuación (9) a través del tér­
mino de calor que aparece en ambas expresiones, Qsis y QP. 
La aclaración que se debe hacer es que el proceso que se des­
cribe mediante la ecuación (9) es a P constante, mientras que 
el de la ecuación (12) es a T constante. Por consiguiente, el 
proceso puede describirse usando una combinación de ambas 
ecuaciones, y la ecuación resultante, representa un proceso a 
P y T constantes:

T ΔSsis ≥ Qsis = QP = ΔHsis − Wútil
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la que puede reescribirse como,

− ΔHsis + T ΔSsis ≥ − Wútil	 (13)

o bien al multiplicar por –1, se invierte la desigualdad.

ΔHsis − T ΔSsis  ≤ Wútil	 (14)

Esta ecuación puede expresarse en términos de otra fun­
ción termodinámica, llamada energía de Gibbs. La energía de 
Gibbs para el sistema Gsis está definida por la ecuación (G = 
H − T  S)sis. Es importante destacar aquí que esta función 
energía de Gibbs, ampliamente usada en fisicoquímica, com­
bina la primera y segunda leyes de la Termodinámica. Permite 
conocer, a partir únicamente de propiedades del sistema, si un 
determinado proceso será o no espontáneo a P y T constantes 
(Glasstone, 1966; Atkins y de Paula, 2002).

Por lo anterior se puede escribir la ecuación (14) como

Δ(H − T S)sis ≤ Wútil

ΔGsis ≤ Wútil	 (15)

De acuerdo con la ecuación (15), la respuesta a la pregun­
ta formulada con respecto al trabajo útil, significa que el cam­
bio de la energía de Gibbs en un proceso que ocurre a P y T 
constantes es una medida del trabajo útil que produce el sis­
tema cuando experimenta un proceso reversible (signo igual 
en ecuación (15), trabajo útil máximo). En otras palabras, la 
energía de Gibbs Gsis representa la energía disponible para 
producir trabajo útil. Cuando el sistema realiza trabajo útil 
sobre los alrededores (Wútil < 0) implica que su energía de 
Gibbs Gsis disminuye (ΔGsis < 0), y significa que el trabajo útil 
que produce el sistema es a expensas de su energía de Gibbs.

Aquí es importante recordar el concepto de proceso ter­
modinámico reversible e irreversible. Un proceso o transfor­
mación es reversible si se realiza mediante una sucesión de 
estados de equilibrio del sistema con su entorno y es posible 
devolver al sistema y su entorno al estado inicial siguiendo el 
camino inverso. Los estados de equilibrio a que se hace refe­
rencia en esta definición comprende a los estados de equili­
brio mecánico, térmico y químico. Reversibilidad y equilibrio 
son, por tanto, equivalentes. La transformación que no cum­
ple con estas condiciones es una transformación  irreversible. 

De lo anterior y volviendo a la ecuación (15), se deduce 
que la desigualdad ΔGsis < Wútil es válida en un proceso irre­
versible. Para ejemplificar estos conceptos, supongamos que 
se realiza una dada transformación en un sistema en el que se 
produce una reacción redox, y que para esa transformación el 
ΔGsis es de –100 J a una dada P y T. El trabajo útil máximo 
que se podría obtener es de −100 J. Esto sería así si se arma 
una pila en la que ocurre esa reacción química en forma ter­
modinámica reversible. Por el contrario, si se produce la mis­
ma transformación en un proceso termodinámico irreversible 
el Wútil será de −90 J, o de −80 J… o de cualquier cantidad 
negativa pero de menor valor absoluto que 100, e incluso 
puede ser 0 J (pila cortocircuitada), pero ΔGS seguirá siendo 
de −100 J.

Por otra parte, se puede ver que cuando la reacción redox 
se produce por mezcla de los reactantes en una misma celda 
de reacción —no por reacción en las hemiceldas de una pila— 
no habrá producción de Wútil. Por lo tanto, en este caso (mez­
cla de reactantes) como en el caso de que la misma reacción 
se produzca en una pila en una transformación irreversible 
con Wútil = 0, se cumple que ΔHsis = QP (véase ecuación (9)). 
La energía de Gibbs disponible por el sistema para producir 
trabajo útil se degradaría completamente como calor.

Finalmente, partiendo de la definición de energía de Gibbs 
(G = H − T S)sis, se deduce para una transformación del siste­
ma a temperatura constante ΔG = ΔH − T ΔS. De esta ecua­
ción se puede despejar ΔH = ΔG + T ΔS y llevar esta expre­
sión de ΔH a la ecuación (9). Así se obtiene:

ΔHsis = QP + Wútil = ΔG + T ΔS	 (16)

Concluyendo, a partir de la ecuación (16) se puede ver que 
sólo en un proceso reversible a P y T constantes se identifica 
el ΔG con el Wútil (máximo) y paralelamente el calor inter­
cambiado QP con el TΔS y no con el ΔH (Moore, 1972). Para 
cualquier transformación (reversible o irreversible) las igual­
dades en la ecuación (16) obviamente son válidas para un 
dado cambio de estado. Los valores de QP y Wútil que se ob­
tengan en una transformación a P y T constantes son variables 
puesto que dependen de como se lleve a cabo la transforma­
ción, reversible o irreversible. No obstante, la suma de QP y 
Wútil será siempre igual al ΔHsis, pero únicamente será el calor 
a presión constante igual al ΔHsis cuando en la transforma­
ción no se produzca trabajo útil.
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