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1. Introduccion a termodinamica.

40°C
2500 En toda reaccién quimica hai unha absorciéon ou desprendemento de
enerxia manifestada pola absorcion ou emision de calor. O estudio destas
variacions corresponde a Termoquimica.

Na experiencia da figura, feita nun laboratorio, engadironse cravos ou
limaduras de ferro a unha disolucion de sulfato de cobre CuSO, e
observouse un aumento da temperatura da disolucién duns 15 °C, a causa
da calor desprendida na reaccién seguinte: CuSO4+ Fe— FeSO,+ Cu

As causas que podan explicar a emisién de enerxia desta reaccion seran
0 obxecto da termoquimica. Neste caso, en que hai desprendemento de calor, dise
que a reaccion é exotérmica. A cantidade de calor que se desprende na reaccién en
condicions estandar (25 °C e 1 atmosfera), denominase calor de reaccion.

2. Conceptos da termodindmica. Equivalencia calor-traballo

A termodinamica é a parte da fisica que estuda os procesos de transformaciéon de
traballo ou enerxia en calor e viceversa.

Sistema quimico é unha parte pequena do universo separada de todo
0 que lle rodea, o medio ambiente ou arredores. No exemplo anterior, 0
sistema quimico € o vaso co seu contido e o termdmetro, o resto —féra da lina
punteada- o laboratorio, € 0 medio ambiente ou arredores .
O sistema quimico pode ser:

A : Aberto- Pode intercambiar materia e enerxia co exterior.
arredores Pechado- Pode intercambiar sé enerxia co exterior.

Illado- Non pode intercambiar nin materia nin enerxia
co exterior.

Exercizo 1: Qué tipo de sistema che parece o vaso do exemplo? E se a reaccion
quimica tivera lugar nun matraz con tapén? E se ocorrera nun termo?

No primeiro caso seria aberto: a disolucién vaise evaporando e perde calor. No
segundo caso pechado ao intercambiar unicamente enerxia calorifica cos arredores.
No terceiro illado, non intercambia materia nin perde calor.

Os sistemas describense polos valores que adquiren algunhas das suas
propiedades que definen o estado do sistema (macroscépicas como temperatura T,
presién P, volume V, concentracién e composicién) son as variables termodinamicas.

Algunhas destas variables tefien un valor definido para cada estado sen importar o
proceso seguido para chegar a ese estado, chamanse funciéns de estado como a
P,V,T, enerxia interna, entalpia , entropia..etc.

As funciéns de estado non son independentes entre si, sendn que estan
relacionadas por expresions matematicas; asi paraa P, o V e a T recorda a ecuacion
que as relaciona : P.V = n.R.T para gases ideais.

A termodinamica estuda s6 as condicidns existentes cando o sistema se atopa no
estado de equilibrio, e as funciéns de estado non varian.
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*Equivalencia calor-traballo

Fixate na figura. Un sistema intercambia enerxia cos arredores:
+ Calor (Q): no vaso ao haber unha diferenza de temperatura.

+ Traballo (W): No pistén, o sistema desprazase pola accion
da forza de expansién dos gases sobre o émbolo.

As experiencias levadas a cabo por cientificos no século XVIII, levaron a conclusion:

O traballo non se crea nin destrie, sendn que se converte noutra forma de
enerxia, sendo a mais dexenerada a calorifica.

Asi no inverno ao fregarse as mans convértese o traballo W en calor Q.

A relacion entre traballo en Xulios (J) e calor en calorias (cal) ven dada pola
relacion chamada equivalente mecanico da calor:

4,18 Xulios de traballo (W) = 1 caloria (Q)

3. Primeiro principio de termodinamica.

A enerxia total dun sistemaillado permanece constante. | AU=Q + W

+
i> Na figura podes ver o criterio termodinamico de signos :
W+I

AU- Variaciéon de enerxia interna do sistema no transcurso do proceso. Sendo a
enerxia interna a suma total da enerxia cinética (velocidades) e potencial
(enlaces quimicos) de tédalas particulas que forman o sistema.

Q- Calor subministrado ao sistema no curso do proceso. E positivo se é
absorbido polo sistema.

W- Traballo das forzas exteriores sobre o sistema. E positivo se é realizado
sobre o sistema.

Exercizo 2 Un sistema perde unha cantidade de calor de 950 calorias e o sistema
realiza un traballo de 2,5 kJ. Cal é a variacion que experimenta a sua enerxia interna?
A incognita é AU.

Q+ Vemos que co criterio de signos:
W+ @ Q= -950 cal=-950 cal-4,18 J/cal =-3971 J
- > W= -2,5 kd=-2500 J

Polo que: AU=Q + W=-3971 J+ (- 2500 J)=-6471 J (diminue a enerxia interna)

Conclusiéns do 1° Principio: Toda maquina que produza un traballo ten que
consumir unha cantidade equivalente de enerxia (calor ou enerxia interna), dise mobil
perpetuo de primeira especie. Exemplos: O petardo que rebenta un ladrillo, realiza
traballo a expensas do consumo de enerxia interna que estaba na poélvora. No caso da
caldeira que produce o movemento dunha locomotora, realiza un traballo grazas a
calor xerada na queima do combustible.
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Na maior parte das reacciones quimicas
verificase un traballo mecanico de expansion
contra a presién atmosférica —negativo segundo o
criterio de signos anterior- ou de contraccion —
positivo. No caso de expansioén (fig. esquerda)
teriase:

W = Forza. Desprazamento= F-AL= P-S-AL = P-AV
(lembra Presion= Forza/Superficie; W é negativo)

Co que a expresién do 1° Principio queda:
AU= Q+W= Q- P-AV (*)

e Se a reaccion ocorre en recipientes cerrados (bombas calorimétricas):
AU=Qy -P:AVY> = (xa que logo o volume & constante; is6coro)
e Se a reaccioén ocorre en recipientes abertos a atmosfera (usual), a presion é

constante:
Definimos unha nova funcion de estado entalpia H = U+ P-V ; e coa ecuacion (*):

Qp= AU+ P-AV= U,- U1+(P-Vy —P-V¢)= Ho-H4- AT (kJ ou kcal referidas a 1 mol)

Polo tanto en todo proceso a presion constante (isébaro) a calor de
reaccion é igual a variacién da entalpia do proceso.
Casos:
a) Reaccidns entre liquidos e sdlidos: A variacion de volume é
desprezable — Qp= Qy [,ouben,|AH =AU

b) Reaccions entre gases:

AH= AU+ P-AV = AU + An-R-T | ; xaque P-AV=AnRT
Qp = Qy + An-R-T | ; An-variacidon moles dos gases.

Exercizo 3: Ao queimar 2,50 gramos de benceno CsHes nunha bomba calorimétrica, a
volume constante, despréndense a 25°C 30.050 calorias. Calcular a calor da reaccién
de combustion do benceno, a presion constante, a esta temperatura. [R= 8,314
J/(K.mol) ]

CsHs (I) + 15/2 02 (g) —» 6 CO2 (g) + 3 HO ()

~30050cal 789 CyH, 4187
~ 2509 C,H, 1mol C,H, 1cal

=3,919.10° J /mol (negativa porque Quesprendida)

Qv
A variacion de moles dos gases na reaccién: An= (6 - 15/2) =-1,5 moles
Qp=Q, +An-R-T= -3,919-10° J+ (-1,5) moles-8,314 J/(K.mol)-298 K= -3,923.10° J

Exercizo 4: Nun libro les que na reaccion: Zn(s) + H,SO4(aq) —» ZnS0O4(aq)+H2 (g) 0
valor de Qv=-37,63 kcal e o valor de Qp= -38,21 kcal. Qué opinas destes datos?

Vemos que An = (1 mol gas H, -0) = 1, polo que:
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Qp-Qy =An-RT=1-RT = positivo
Cos datos do problema: Qp-Q, =-38,21-(-37,63)=-0,58 Kcal = negativo

Iso quere dicir que os datos do problema estan cambiados, a resta de Qp- Qy
deberia dar positiva.

4. Ecuaciéns termoquimicas. Entalpia estandar
As ecuacions termoquimicas son as ecuacidons quimicas acompanadas do

balance enerxético correspondente a variacion de entalpia pois, por regra xeral,
ocorren a presion constante:

Reactivos Produtos Na figura da esquerda os diagramas
AH<0 AH>0 entalpicos mostran graficamente os
. . ” mbi nerxéti nar ion:
Liberacion Absorcion cambios enerxéticos na reaccio
enerxia enerxia
Produtos Reactivos

Reaccion exotérmica Reaccion endotérmica

Exemplo: C + O,— CO, AH=-394 KJ/mol

Corresponde ao 1° caso, o produto CO, ten menos entalpia cos reactivos (C + O,),
AH=Hjsinai-Hinicial € negativo, e na reaccion se libera ao medio ambiente esta diferenza
en forma de calor, a razén de 394 kJ de enerxia por mol consumido de carbono; como
desprende enerxia tratase entéon dunha reaccion exotérmica.

*Entalpia estandar AH°

Dado que a AH de reaccion depende da P e T, acordouse expresala nunhas
condicions dadas:
Entalpia estdndar é o cambio de entalpia producido nunha reaccioén a 1 atmosfera
de presién e 25 °C (298 K) de temperatura.

Exercizo 5: Explica o significado da ecuacion termoquimica, e calcula as kilocalorias
postas en xogo por mol de HgO que reacciona:
2HgO (s)—> 2Hg (l) + O2(g) ; AH°=+181kJ

Tratase da descomposicion do 6xido de mercurio (Il) sdlido. Nesta reaccion
absorbese calor do medio e aumenta a entalpia, € dicir, € unha reaccion endotérmica.
O aumento de entalpia é de 181 kJ cando se realiza a 25 °C e 1 atmosfera.

181 kJ se absorben 1kcal

: = 21,7 kcal / mol HgO que se descompdn
2 mol HgO 418 kJ

- Como na quimica abundan as reaccién de combustion, podemos referirnos a:
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Entalpia ou calor de combustion- Enerxia desprendida ao queimar 1 mol de
substancia a P=1 atm e 25 °C.
Exemplo: No etileno C,H, a calor de combustion é 1411,3 kd/mol C,H,4 segundo:
CoHs (g) +305(g) — 2C0; (g) +2 H,O (1) AH° =-1411,3 kd/mol

- Tamén no caso das disoluciéns falamos de:

Entalpia ou calor de disolucién- Enerxia intercambiada ao disolver 1 mol de
substancia por completo nun disolvente

Exemplo: NaCl (s) + H,O — NaCl (aq) + Calor disolucion

5. Lei de Hess

Hess estableceu que na conversion dos reactivos a
produtos o cambio de entalpia é independente de se a
reaccion transcorre nun paso, ou en varios consecutivos. O
seren a entalpia funcién de estado, a sua variacion so
depende do estado inicial e final e non dos intermedios.

Na figura da esquerda dos reactivos R aos produtos P,
— podemos ir directamente polo camifio 1, ou indirectamente
Progreso da reaccion polo camifio 2 a través da obtenciéon dun produto intermedio
Q. Se cumeprira:

AH =AH; +AH;

Exercizo 6: Achar a calor de reaccion: C)+ 72 O,(g) - CO (g) ; se sabemos que
as entalpias estandar de combustion do carbono e do mondxido de carbono son
respectivamente -393,1 y -283,0 kJ/mol.

O problema é unha aplicacién da ley de Hess asi:
CO+1/2 O, Camifio 1 = Camifio 2
AHA = AHB (7) +AHC

v CO,

A) Cisoiiso)+ O2(g) — CO2 (g) AH=-393,1 KJ

B) Cisolido)+ 2 O2(g) = CO (g) AH="7

C) CO+ % 0Oy(g) > CO;(g) AH=-283,0 kJ
Se sumas as reaccions B e C, obtés a reaccion A, logo:

AHp =AHg +AHc = AHg= AHa -AHc=-393,1-(-283,0) = -110,1 kJ
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6. Entalpias de formacion estandar

Entalpia estandar de formaciéon ¢ a variacién de entalpia cando se forma 1 mol de
composto a partir dos seus elementos (estes tefien entalpia de formacion nula). As
entalpias estandar de formacion represéntanse por AH% , e venen tabuladas a 25°C e
1 atmosfera.

Empréganse para calcular as entalpias de reaccién. Fixate na figura de abaixo, se
coflecemos a suma das entalpias de formacién dos produtos e reactivos, podemos
aplicala lei de Hess para obter a entalpia da reaccion. Teremos:

Elementos

o)
2AH f reactivos
y

o]
2AH f produtos Reactivos ZAHof produtos = ZAHof reactivos + AHoreaccién

(o] ..
VAH reaccion Ao despexar AH®q,ccion queda:

Produtos

AHCeaccion = ZAH% produtos ~ 2AH % reactivos

Exercizo 7: Calcula a entalpia de combustion do butano en condiciéns estandar
sabendo que arde segundo:  C4H4o (g) + 13/20,(g) — 4 CO, (g) + 5 H,O (I)
Datos: (en kdJ/mol) AH%(C4H10)=-124,7; AH%(H,O)= -285,8 ; AH°%(CO,)= -393,5

AHoreaccién= 4.AH°f(c02)+5.AH°f(H20)- .AHOf(c4H10)-1 3/2.AH°f(02) 0= 4(-393,5) + 5(-285,8)
-(-124,7)+0 =-2878,3 kJ é a calor desprendida na combustién de 1 mol de butano.

7. Entalpias de enlace e entalpia de reaccion :AHeaccion

a) Para moléculas diatémicas como H, (g), Cl. (g), HCI (g) entalpia de disociacion
do enlace é a variaciéon de entalpia necesaria para ruptura de enlace cando os
reactivos e produtos estan en fase gaseosa e condicions estandar.

Exemplo: Cl, (g) - Cl(g) + ClI(g); AH°c.c) = +242 kJ/mol

Como podes observar no exemplo é endotérmica, pois para romper o enlace CI-Cl
da molécula Cl, é necesario aportar enerxia. Esta entalpia de enlace de xeito
abreviado acostuma nomearse enerxia de disociacion.

b) Para moléculas poliatdmicas nas que os enlaces son idénticos, a entalpia de
enlace é o cociente entre a enerxia de disociacion da molécula e o numero de enlaces
existentes nela.

Exercizo 8: Calcula a entalpia de enlace media do amoniaco NH; se a enerxia de
disociacion da molécula vale 1179 kJ
NHs (g) > N (g) + 3 H (g) AH® gisoc NH3 = +1179 kJ/mol

Polo que: AH°\.y = AHC gisoc NH3/ (3 enlaces N-H)= +393 kJ/mol
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Taboa Entalpias enlace

Especie E kJ/mol
H-H 436
C-H 415
N-H 393
N=0O 631
O-H 460
0-0 142
0=0 494
S-H 339

IES San Clemente ) ’
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As enerxias medias de enlace Eqnace aparecen reflectidas en
taboas; na da esquerda mdstranse unhas poucas. Fixate que os
valores cambian segundo correspondan a enlaces sinxelos ou
dobres.

Como nunha reaccién quimica se produce unha ruptura de
enlaces —se debe aportar enerxia- seguida da formacién de
enlaces novos —liberacién enerxia. A entalpia da reaccién sera:

AHreaccion = 2Eeniace €nlaces rotos - ¥ Eqnace €nlaces formados

Exercizo 9: Calcula a entalpia de reaccién do proceso:

4NH;(g) + 502 (g) — 4NO (g) + 6 H2O (9)

H

Enlaces existentes.. N-H O0=0 —> N=O H-O-H

\H

Unha vez sinalados os enlaces presentes na reaccién aplicamos a ecuacion anterior:
AHreaccion = 2enerxia enlaces rotos - Zenerxia enlaces formados= [12 enlaces rotos
N-H . 393 kd + 5 enlaces rotos O=0 . 494 kJ] - [4 enlaces formados N=0O.(+ 631 kJ)
+12 enlaces formados O-H. (+460 kJ)] = -858 kJ

8. Exercizos practicos do tema.

Imos ver a utilizacion dun calorimetro para calcular a calor liberada nunha reaccion.

Exercizo 1. De modo detallado explica como calcularias no laboratorio a calor de
disolucién de sosa NaOH (s) en auga. Calculao (a P e T do laboratorio) supondo unha
masa de NaOH de 4,5 g que se disolven en 900 mL de auga, nun calorimetro cun
equivalente en auga de 31 g. O aumento da temperatura da auga foi de 0,9 °C.
DATOS: C4(H.0) = 4,18 J/g °C; densidade (H,0) = 1,0 g/cm®

Reaccion

Midense 900 cm® de auga nunha probeta de

Termometro 1000 cm?, e vértense no calorimetro. Agardanse

uns intres e andtase a temperatura inicial.

Nunha balanza granataria, pésase nun vidro de
Aillante reloxo as lentellas de NaOH, cunha espatula
engadense lentellas de NaOH ata que a sua
masa aumente 4,5 g.

Rapidamente (para evitar a hidratacion e
carbonatacion do NaOH) bétase o hidréxido de
sodio no calorimetro (ver fig. esquerda) e axitase
cunha varifia, comprobando a temperatura.

Anoétase o valor maximo e réstase do valor inicial da temperatura inicial da auga, no
noso caso a diferencia é de 0,9 ° C.
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Ao ser o calorimetro un sistema illado, o proceso € adiabatico, en valor absoluto
se cumpre:

QR cede reaccién disolucién = QD gafnada disolucion + QC gafado polo calorimetro

¢ Qo ganada pola disolucion é aproximadamente igual a ganada pola auga:
Qp = m(auga) - ce (auga) .At=900g - 4,18 J/g 'C -0,9 'C = 3390 J
¢ Qcganada polo calorimetro, analogamente calculase usando o equivalente en
auga do calorimetro:
Qc = m(equivalente en auga) -c. (auga). At = (31) g - 4,18 Jig °C -0,9 °C = 120 J
vemos que é pequena fronte a da auga.

Enton: QR cede reaccién disolucién = QD gafiada disolucion + QC gafiado polo calorimetro

QR cede reaccién disolucién = 3390J + 120J=3510J = 3,51 kJ
Como o fixemos en valor absoluto, a calor cedida polos 4,5 g de NaOH co signo
axeitado é,

Qr cedida na disolucién = -3,5 Kj

A entalpia da disolucion expresada en kJ por cada mol de NaOH disolto vira dada por:

A __-35K) 40gNaOH _ ..y
diolucin = 459 NaOH ~ 1 mol NaOH /ﬂol NaOH

Exercizo 2: Disponse no laboratorio das seguintes disolucions acuosas: 100 mL,
de HCI 0,170 M e 100 mL de NaOH 0,10 M.
a) Describa o procedemento e material que empregaria para medir a calor de
neutralizacién ao mesturar as duas disolucions.
b) Calcule a calor molar de neutralizacién se na reaccién se liberan 550 J.

_ Material necesatrio:
: .~ xitador
—-—Iﬁ.r_mometro -Calorimetro de 250 cm?® : recipiente illado

(como un termo), co termémetro, axitador (ver
figura esquerda)
-Probeta de 100 cm® . Tubo cilindrico
graduado con base de apoio (ver figura
esquerda)

/ i Procedemento:

Probets~~-~ Nunha probeta de 100 cm?®, se miden 100 cm® de
disolucion de HCI 0,10 M e vértense nun

calorimetro. Midese a temperatura cun termémetro.
Lavase a probeta e midense 100 cm® de disoluciéon de NaOH 0,10 M. Midese a sta
temperatura que deberia ser a mesma que a da disolucion de HCI,.

Boétase a disolucion de hidroxido de sodio no calorimetro e axitase co axitador de
pas comprobando a temperatura. Anétase o valor maximo.
Baléirase o calorimetro e lavase.

3 Aillante |
Reaccion 1lE
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Calculos a realizar:

Usamos o dato da Q liberada na neutralizacién: Q= -550 J (exotérmica)

A reaccién de neutralizacion € a seguinte:
HCI (aq) + NaOH (aq) — NacCl (aq) + HO (I)
que se pode escribir en forma iénica:
H" (ag) + OH™ (aq) — H0 (1)

Os moles que reaccionan de HCI:
n(HCI) = 0,100 L - 0,10 mol HCI /L = 0,010 mol HCI

Os moles que reaccionan de NaOH:
n (NaOH) = 0,100 L - 0,10 mol HCI/ L = 0,010 mol NaOH

Non hai reactivo limitante, polo que a entalpia da reaccion é:

AHneutralizacion = —550J . 1kJ ~ 55 ky |
0,010 moles 1000 J mo



