TERMODINAMICA

RELACIO ENTRE TREBALL I ENERGIA INTERNA:

AU = Energia interna
W = Treball
_ Q > 0 - absorbeix calor
Q = Calor - { Q < 0 - desprén calor

AU=W+Q -

TREBALL:
{W = Treball (J) - {
W==+pP -4V - P = Pressié (Pa)
t AV = increment de volum (m?)

RELACIO ENTRE ENTALPIA DE REACCIO 1 ENERGIA INTERNA:

(AH,° = Entalpia de reaccié6 (k] /mol)
AU = Energia interna (kJ/mol)
AH.° = AU + 1073 - RTAn - R =8,31(J/K - mol)
| T = Temperatura (K)
k An = increment de mols de gas

CALCUL DE LA CALOR

{Sense canvi d'estat: Q=m-c, AT
Quan hi ha canvi d'estat: Q =m - Cpg;

ENTALPIA, AH,° (Déna informacié sobre el calor, Unitats: k] /mol)

AH,° < 0 exotermica

Pot donar dos valors: { \ .
M AH,° > 0 endotermica

e Siensdonen AH°f

AH,° = Z VAH ¢ productes) — Z VAR f (reactius)

e Lleide Hess

C()HUO(,[S] t_—. 262}{50’1[1) + 2(:02 (g) AH,_‘Q - ?

C6H1206 (s) =+ 602 (2) : GCOZ (H) + 6H20“” AH,.IO = _3000 Kj/'nol
CZHSOH(Q + 302 (g) = ZCOZ (9) . 2 3H20|1_q) AH,ZO = —=1000 Kj/mol

) ﬁ Negatiu: s’agafa girada
AH,s® = OH,,° — 28H,,° x2: s’agafa dues vegades

ENTROPIA, AS..° (D6na informacio sobre el desordre, Unitats: | /K-mol)

AS,° < 0 disminueix el desordre

Pot donar dos valors: {AST" > 0 augmenta el desordre

e Siensdonen A5°f

AS,° = Z VAS®tproductes) — Z VAS®f reactius)

* Qualitativament:
= solid — liquid — gas AS,° >0

= molécules complexes — molecules senzilles AS,° > 0
= solid i liquid separats — dissolucié  AS,° >0

ENERGIA LLIURE de Gibbs (Déna informacié sobre I’espontaneitat, k] /mol)

AG,° < 0 espontania
Pot donar dos valors: { AG,° = 0 equilibri
AG,° > 0 no espontania

¢ Siensdonen AG°f

AG,° = Z VAG®f (productes) — Z VAG®f (reactius)

e Amb les dues magnituds anteriors:
AG,° = AH,° — TAS,°- 1073
TRUC: Es multiplica 1073 i ens oblidem de les unitats

W <0 - expansi6 - W = —P - AV
W >0 - compressi6 > W = +P - AV




CINETICA QUIMICA

VELOCITAT DE REACCIO:
Per una reaccié quimica qualsevol, la velocitat de reacci6 es pot definir com:

al + bB - ¢cC + dD
_1d[A]  1d[B] _1d[C] 1d[D]
T T3 dt T b dt cde dde

a = ordre parcial respecte A
v, = k [A]%[B]? - {B = ordre parcial respecte B
n=ordretotal= a+ f

EQUILIBRI QUIMIC

EQUILIBRI QUIMIC I CONSTANT D’EQUILIBRI:

Per una reacci6 general qualsevol, en la qual els reactius i productes estan en qualsevol fase:

aA+bB 2 cC+dD

[c]¢ - [D]? _ (P)° - (Pp)? _ XX
K. = . Kp B (PA)a ' (PB)b = XAa 'XBb

R = 0,082 atmL/Kmol
Kp = K, - (RT)?"{ T = Temperatura (K)
An = Amols de gas

P = Pressi6 (atm)

_ . An
Kp = Kx - (P) {An = Amols de gas

El valor de la constant d’equilibri indica si pot esperar-se una concentracié alta o baixa de
productes en I'equilibri:
e SilaK>>1-> Reacci6 desplaca cap a la dreta > Molta tendéncia a formar
productes.
e SilaK<<1 - Reaccié desplaca cap a I'esquerra > Molta tendéncia a formar reactius

Reaccié: a4 — ¢C + dD
Ordre v, Unitats de k t1/2

0 _1d[4] _ e | k= Mtemps™? - [Alo

Ur_ a[ Cﬁt - 1/2 - l2k

1 1d[A k = temps™! n2
U= g ar ~ AP b=

2 1d[A] ,|k =M temps™? 1
= —_——— = t = —_—
=g Al V2 T TALgk
DIAGRAMES ENTALPICS

Reaccié endotérmica Reaccio exotérmica
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Transcurs de la reaccié Transcurs de |a reaccié

AH, ;) = —AH;

Per les reaccions inverses { o
Eq iy = Eq + AH

EXTENSIO I DIRECCIO D’UNA REACCIO:
Si a la reacci6 inicialment hi ha reactius i producte, cal coneixer la direccid, s’ha de calcular Q:
. A
[C1S - [D]¢ Q>K~- tlra\cap al ets.que.rra
Q = K esta en equilibri

Q = T4 roib -
(415 - [Bo Q < K - tiracap ala dreta

RELACIO DE LA CONSTANT D’EQUILIBRI I L’ENERGIA LLIURE DE GIBBS:
L’energia lliure de Gibbs esta relacionada amb la constant d’equilibri, a través de 'expressio:
R =8,31]/K - mol
AG,°2= —1073-RT - InK T = Temperatura (K)
AG,2 = energia lliure de gibbs (k] /mol)

PRINCIPI DE LE CHATELIER

» Si[Reactiu] o Preactiu T — desplacament cap a la dreta

» SiPtotal ToV | - desplacament cap a on menys mols de gas hi hagi

> SIiT 15 {AHr° < 0 exotérmica — desplagament cap a l'esquerrai K, |
AH,° > 0 endotérmica — desplacament cap a la dreta K. T

» Afegint un catalitzador - la reaccié va més rapida




ACID — BASE .

CONCEPTES IMPORTANTS
e ACID - Espécie que déna H,0*
BASE - Espeécie que capta H;0" 0 déna OH~

ORDENAR pH Autoprotolisi de 'aigua: 2H,0;, 2 H30+(aq) + OH  (qq) Kw = 10~ =[0H] -
[H30%]
ACIDS FORTS AC!DS FEBLES + SALS SALS NEUTRES | BASES FEBLES + SALS BASES ( pH < 7 (acid)
HCI, HBr, HI, ACIDES(en ordre NacCl, NaNOs, BASIQUES (en ordre FORTES pH = —log[H;0%] -» [H30%] = 107PH{pH = 7 (neutre)
HCl04, HBrOg, creixent de pKa) KCI, LiCl, creixent de pKa) NaOH, KOH, p(algo) = —log(algo) pH > 7 (basic)
HNO3 HCN, CH3COOH, NH4Cl, NaClOg, ... NH3s, CH3COONa, NazCOs3, Ca(OH)z, | pOH = —log[OH™] » [OH™] = 107POH
H2COs... KCN, ... Ba(OH)z ... L pKa = —logKa — Ka = 10-PKa
(+) () (acid/ pH) () (+)

CALCUL DEL pH D’UN ACID FORT (Exemple: HCI)

HClgqy + Hy0qy = Cl™(qq) + H30*

(aq)
Inicial Co - -
Reaccionen - Co + Co + Co
Equilibri - +Co + Co

[H;0%] = C, » pH = —log[H;0"] = —log C,

CALCUL DEL pH D'UNA BASE FORTA (Exemple: NaOH)

NaOHq) + H;0q) > Na¥(aq) + OH™ (aq)
Inicial Co - -
Reaccionen - Co
Equilibri -

+ Co
+ Co

+ Co
+ Co

[OH"] =Cy, » pOH = —log[OH™] = —log(Cy, —» pH = 14 — pOH

CALCUL DEL pH D’UN ACID FEBLE (Exemple: HA)

HAw@q) + Hy00) 2 A”(aq) + Hs0% 4y
Inicial Co - -
Reaccionen -x + X +X
Equilibri Co-x +x +X

[A7]-[H30"]  x-x

Ka = -
@ [HA] Co—x

- Trobemx - x=Cy-

[H;0*] =x » pH = —log[H;0*%] = —logx

~

CALCUL DEL pH D'UNA BASE FEBLE (Exemple: NH3)

NHs gy + Hy0@) 2 NHI () + OH 4
Inicial Co - -
Reaccionen -X +X + X
Equilibri Co- X X +X
K = [NH{]-[OH7]  x-x
b= [NH;] ~ Co—x

- Trobemx ->x=C(Cy-

[OH"] = x -» pOH = —log[0OH™] = —logx » pH = 14 — pOH

CALCUL DEL pH D’UNA SAL BASICA (Exemple:NaA)
Les sals basiques sén combinacions d’'una base forta + acid
feble. L'espécie que torna a reaccionar amb aigua és
I'espécie que prové de 'acid feble, en aquest cas el A-. Es
calcula el pH com el d’'una base feble. El pH és basic.
NaA(aq) = Na™ aq) + A (aq)

A (aq) + H200) @ HA(aq) + OH" (aq)

w

K, = —
>~ Ka

CALCUL DEL pH D’UNA SAL ACIDA (Exemple:NH.Cl)

Les sals acides sén combinacions d’una base feble + acid fort.
L’especie que torna a reaccionar amb aigua és I'espécie que prové
de la base feble, en aquest cas el NH; . Es calcula el pH com el d’'un
acid feble feble. El pH és acid.

NH4Cl(aq) g NHI(aq) + Cl_(aq)

NHY ooy + H20@) 2 NHs (o) + H30% (0
w

K, = =%
a Kb

VOLUMETRIA

Una valoraci6 acid - base és un procés mitjancant el qual es
determina la concentracié d’un acid o base d’'una dissolucié
determinada, fent-lo reaccionar amb una dissolucié d’acid o
base coneguda. La corba de valoraci6 és la representacid
grafica de la variacié de pH en una volumetria en funcié del
volum del valorant afegit. Exemple de valoracié d’acid fort
(HCD) i feble (CH3COOH) + base forta (NaOH)

HCl+ NaOH - NaCl + H,0
CH3;COOH + NaOH — CH;COOHNa + H,0

1.Inici de la valoracid

No s’ha afegit NaOH. Es calcula el pH de
I'acid.

2. Abans del punt d’equivaléncia

S’ha afegit una mica de NaOH.

- Acid Fort: el pH el déna el sobrant d’acid.
- Acid Feble: Solucié amortidora

pH 3. En el punt d’equivaléncia

S’ha afegit la quantitat estequiometria de
NaOH. Es calcula el pH de la sal

- Acid Fort: NaCl sal neutre (pH = 7)

- Acid Feble: NaA, calcul de pH d’una sal
B basica, .
4. Després del punt d’equivaléncia
S’ha afegit excés de NaOH. El pH el déna I'excés de NaOH.

ULL! Cada cop que s’afegeix valorant, s’ha de calcular la
concentracio.

Valorant
L. (NaOH)

i Analit (Acid)
T

Indicador

SOLUCIONS AMORTIDORES

Les solucions amortidores, també anomenades reguladores o
tampd, sén aquelles que no pateixen gairebé canvis en el seu
pH davant de l'addicié de quantitats moderades d’acids o
bases. El pH d'una dissoluci6 amortidora es calcula amb
I'equacié de Henderson-Hasselbalch:

[Base]

H =pKa + log— =
pE=P 8 TAcid]




PRECIPITACIO

REDOX

PREDICCIO DE FORMACIO DE PRECIPITATS
A,B,(s) s nA™(aq) + m B~
n

Q= [A™]," - [B"]o" i Kps = [A™*]" - [B"7]™
{Si Q < Kps — no precipita
Si Q > Kps — si precipita

CALCUL D’ESTATS 0 NOMBRE D’OXIDACIO

¢ La suma dels nombres d’oxidacié ha de donar zero si I'especie és

neutra o el valor de la carrega si és un i6.

¢ El nombre d’oxidacié d'un atom o i6 monoatomic és la seva carrega
¢ L’oxigen té nombre d’oxidacié -2, menys en els peroxids que té -1.
e L’hidrogen té nombre d’oxidacié +1, menys en els peroxids que té -1.

REACCIONS REDOX

e Semireaccié de reduccié > guanya e

e Semireaccié d’oxidacié6 > perd e’

e Reaccié global - combinaci6 de reduccio6
+ oxidacié

Igualacié de reaccions redox

CALCUL DE LA SOLUBILITAT

s = solubilitat , Kso = producte de solubilitat

Sis | = mésinsoluble > Precipita abans

¢ Solubilitat en aigua
MINIMA S

A,B,(s) s nA™ (aq) + m B" (aq)
Kso = [A™*]" - [B™ ™ = (ns)™- (ms)™

¢ Solubilitat en preséncia d’ié comu
DISMINUEIX LA S

ABr(s) s nA™ (aq) + m B™ (aq)
X,B,(s) 5 nX**(aq) + x B™ (aq)

Kso = [A™*]"* - [B™]™ = (ns)™- (x - Cy)™

PREDIR L’ESPONTANEITAT D’'UNA REACCIO

Quan E° T - es produeix una reduccid

EXEMPLE:E®(Ni

Espontaniament: Pb** + Ni¢) 2 Pbg) + Ni**

i(s)) = —0,23V i E°(Pb2\"7~R£L@ =—0,13V
S’oxida

Es redueix

1. Igualar les semireaccions:
1.1.Igualar I'ié central.
1.2. Igualar els Oxigens amb H20
1.3. Igualar els Hidrogens amb H*
1.4.Igualar les carregues amb e-

2. Obtenir la reacci6 global:
Multiplicar les semireaccions per el n2
total d’electrons i sumar les semireaccions.

PRECIPITACIO FRACCIONADA

El fet que en una solucié hi hagi diferents solids
constituits per un i6 comu en tots ells i presentin
productes de solubilitat diferents, permet la
precipitacié fraccionada. Precipitara primer I'id
que necessiti menys concentracié del i6 comui.

REDISSOLUCIO DE PRECIPITATS

o Afegint NHs en el cas de solids de Ag
El NHs reacci6 amb la plata i forma el complex

[Ag (NH5),]", i es redissolt el precipitat.

o Afegint acid fort en el cas de solids de OH-i CO3~
En el cas dels hidroxids, al afegir un acid fort el
H;0%, reacciona amb el OH~, formant H,0.

En el cas del carbonat, 'acid fort reacciona amb
€02, formant CO, + H,0 (H,CO5).

PILES ELECTROQUIMIQUES

Dispositiu capag¢ de produir energia eléctrica a partir de
reaccions quimiques de redox.
Catode (+) : Reduccid

AE? = E9 — E°, { 5

catode amode | Anode (—) : Oxidaciod
E° (Cu®* [Cu) = 0,34V
E° (Fe** [Fe)) = —0,44V
Anode (-): Fei) > Fe?* + 2e”
Catode (+): Cu®* + 2e™ - Cuy,
Reaccié global:
Cu®* + Fe(s) = Cugsy + Fe?*

ELECTROLISIS

Les cel-les electrolitiques sén cel-les on a través d'un
corrent electric es poden produir reaccions redox. No
son reaccions espontanies.
{Cétode (=) : Reduccib

Anode (+) : Oxidacié

=i
1. Clorur de sodi liquid
1
[ NaClgy > Na+ ¢l
2. Clorur de sodi aqués
1
g s 5 NaCl(aq) - Nat + EClz + OH
% 22,12 | 3.Aigua
| PER 1
a | | 2H;0Y +20H™ - H, +§02

AE2 = E®, o pccic - E%oxidacis Anode  Cathode4. Sulfat de coure aqués
AE® = E°..000 — E%noge CuS0y (qq) = Cu** + SOF™ + H;0* + OH~
AE® =0,34—(-0,44) = 0,78V
FORMULES
W= —-0Q- AE® 0 " e Cu, Au, Ag + HCl = No reaccionen
V= w N I'= T P = T e Cu, Au, AG + HNO3z > Reaccionen
=0 Wy = —n - F-AE® = AG.




