Termodinamica

Termoqguimica

Unitat 1



Introduccio

* Termodinamica: part de la ciencia que estudia
els intercanvis energetics que es produeixen

en un sistema quan té lloc un procés
termodinamic.

* La termoquimica és |la branca de la
termodinamica que estudia |'energia
involucrada en els processos quimics
(Reaccions quimiques)



Sistema

Part de la realitat que aillem mentalment per estudiar-la

e Existeixen tres tipus de

* Ve definit per una serie sistemes
de propietats: Variables OBERTS
termodinamiques TANCATS
Extensives (V, Q...) AILLATS
Intensives (T, d...) * Els sistemes poden ser
HOMOGENIS

HETEROGENIS



Procés Termodinamic

e Reversibles/Irreversibles
e Exotermics/Endotéermics

Transformacio * Intervé I'energia
que té lloc en un *Calorifica
sistema *lluminica (fotosintesi)

*Electrica (piles)



ENERGIA

* Qualsevol sistema pel fet d’estar format per
particules té

Energia Cinetica (Moviment)
Energia Potencial (Atraccions)

Ec + Ep = Energiainterna (U)

U = (T, composicio, estat fisic), és una
funcio d’estat. No es poden calcular valors
absoluts d’energia interna, sempre calcularem
variacions, AU.



Com pot un sitema transferir energia

e Calor (Q) Existeix una l l
diferencia de T entre
dos sistemes.

e Treball (W) Existeix sistema
una forca que recorre
una distancia

W=F-d Lo




Calcul de la calor i el treball

CALOR
Q= mCeAT TREBALL

TN e

F=Fext Fext=Pext:S
Q= nCvAT Q= nCpAT

W=Pext-S-d
=l W= Pext- AV W=
-Pext- AV
W= - AnRT
Exemples resolts:
pag. 24/25
- i



Primer Principi de la

Termodinamica

* La variaci6 de I'’energia interna d’un sistema
guan passa d’un estat a un altre és igual a la
suma de la calori el treball intercanviats amb
I’exterior durant el procés

AU=Q+W

Criteri de signes: pag. 26



Tipus de processos

AU=Q+W
Isocors Volum constant (AU =Q
W=0 AU = Qv
Isotermics T constant Q=-W
AU =0
Adiabatics No hihacalor |[AU=W
Q=0
Isobarics Pressio constant |AU = Qp -AnRT
Qp= Qv +AnRT
AH = AU +AnRT




’equacié termoquimica

Equacio quimica en la que han d’aparéixer els estats
d’agregacio de les substancies que participeni el terme
energetic que porta associat.

CH,(g8)+20,(8) — . CO,(g)+2H,0(g) AH=-890,2 ki/mol

C(s) + H,0 (g) ——— CO(g) +H,(g) AH=131,3KJ/mol

**En cremar 58g de buta a pressio constant es transfereix una quantitat de calor de
1112KJ cap a I'entorn, un cop la temperatura ha tornat al valor inicial de 25°C. Escriu

I'equacio termoquimica completa.



Com es pot calcular I'entalpia d’una
reaccio?

 Experimentalment, utilitzant un calorimetre.

e A partir de les entalpies de formacio de les diferents
substancies que formen part de la reaccid.

e A partir de les entalpies d’enllac.

A partirde la llei de Hess



http://slide12.xml/
http://slide13.xml/
http://slide13.xml/
http://slide15.xml/
http://slide17.xml/

Calorimetre

«Es pot fer servir aquest metode quan les reaccions son rapides
completes i sense reaccions secundaries. (Exemple pag. 34)

Motorized stirrer

- Electrical leads for
igniting sample

Thermometer

Insulated container
O, inlet

Bomb
(reaction chamber)

Fine wire in contact
with sample

Cup holding sample

Water



Entalpies de formacio

I"entalpia estandard de formacio, AH®. ,d'un compost és el canvi d'entalpia

que acompanya a la formacio d'un mol d'aquesta substancia a partir dels seus
elements, amb totes les substancies en els seus estats estandard

3C (grafit) + 4H , (g)->C ; H . Q) AHfoz -104,68 kJ

C (grafit) + 0, (g) > CO, (§)  AH, =393,51kI

sempre indica la formacio d'un mol de producte.
Per definicio I’Entalpia de formacié d’un element és 0

***Taules d’entalpies de formacioé a la pag. 33
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Calcul de I’'A H%euis a partir de les A H2 ¢

eAH .0 =2XnAHZ® (Productes) - ZnAH ° (Reactius)

reaccio

«Com Unicament es poden mesurar les variacions d’entalpia AH i no les entalpies H, cal definir
un valor de referencia. L’ entalpia dels elements quimics en la seva forma mes estable i en les
condicions estandard es considera zero.

Per exemple AH?(Cl,)=0; AH(H,)=0; AH°(Zn )=0

Taules d’entalpies de formacié pag. 33

**Exemples pagina 36/37

***fer exercicis 7, 8 pag. 39; 7, 8113 38 pag. 50: altres: 15, 161 17 pag. 51



Calcul de I'A H acis a partir de les A H® deniiag

L’entalpia d’enllag és I’energia necessaria per trencar un mol d’un determinat enllag.

Com que una reaccid no es res meés que la ruptura i formacio d’enllacos, sembla logic
pensar que la calor de reaccid es pot calcular a partir del balanc energetic d’aquests
processos. Aixi el calor de reaccio es pot calcular a partir de I’equacio:

AH = X nE - X MmE

enllacos trencats enllagos formats

* Taula d’entalpies d’enllag pag. 40
***Exemples pag. 40
***Exemple: A partir de les energies mitjanes d'enllag, calcula I'entalpia de la reaccio

d'hidrogenacio de l'acetilé (C,H,) per a formar eta (C,H,).
Dades: Energies mitjanes d'enllagc C=C: 830 ; C—C: 347; C—H: 415; H—H: 436 ; en (KJ/mol)
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La llei de Hess

e enunciada per aquest quimic rus a mitjans del segle passat

“Ens diu que si una reaccié quimica es pot expressar com una
suma algebraica ( suma o diferencia ) d'altres reaccions
quimiques parcials, I'entalpia d'aquella reaccié, com que és una
funcio d'estat, valdra també la suma algebraica de les entalpies
de les reaccions parcials”.

AH

R = P
AH = AH, + AH, + AH, AH, l T AN,
A = B
AH,

***Exemples pag. 39
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Exemple aplicacio Llei de Hess

1 : AHO=290.25 kJ = 1805 kJ
2 5 N2(9)+§ 0,(¢)—>NO(g)
2 NO(g)+0,{g) — 2 NO,(g) AHO= -1141 kJ

%*(4 NO,(g}+0,(g) - 2 Nzos(g)) AHO:—¥:_55’1 kJ

5 AH?=1805-1141-55/1
N,{9) +§ 0,(¢) = N,O:(g) =113 kJ




Diagrames d‘entalpia

Representen les variacions d’entalpia que es produeixen en el transcurs d’una
reaccio quimica.

Productos INO

Reactivos
N.+0O.

C+0, Reactivos

----------

Productos
Co,




-

Entalpia (kJ/mol)

CH,q, *+ 20,

AH,=802kJ
AH,=890kJ

AH,= -88kJ




El Segon principi de |la
Termodinamica. L'entropia

* [magineu-vos els sistemes seglients:
*Ferro calent dins d’un bany d’aigua freda.

*Dos dits de cafe dins d’un got de llet
%k

Dos recipients units per una clau de pas.
Un buit, I'altre conté un gas. S'obre la
clau...

QUE PASSARA?



*Per que els processos ocorren en un sentit
| no en el contrari?




'1 -ESPONTANEITAT.
‘NECESSITAT D’UNA SEGONA LLEI.

«Canvi espontani: Aquell gue tendeix a ocorrer sense
necessitat de ser impulsat per una influencia externa.

«Com es pot explicar aquesta direccionalitat?
«Amb el primer principi de la Termodinamica?




*Primers intents d’explicacio
«ENn molts processos espontanis 1’energia disminueix.

«L_a direccio del canvi quimic espontani es aquella
en que disminueix I’entalpia del sistema.

*Reacci6 exotermica < Reaccio espontania




1r Principi >Energia interna (U)
«2n Principi, ~Entropia (S)

«L_’entropia pot considerar-se una mesura del desordre
AS =S, —S
2

 Funcio d’estat
* Propietat extensiva
 Unitats: J-K*

Entropia

(S)



«Segon Principi de la Termodinamica

» Entot procés reversible, /’entropia de [ 'univers
es mante constant.

« Entotprocésirreversible, [’entropia de [ 'univers

augmenta.
Proces reversible:  AS . =0
Proces irreversible: AS, .,>0

espontani



. entropia pot considerar-se una mesura del desordre,
els sistemes tendeixen a anar cap a sistemes mes desordenats

- =
00 ) ::;.:> S o ©

«Solid «Liquid «Gas

X 8%0
ol )

o0

Dlssolucm



Valoracio qualitativa de I’entropia en diferents
sistemes o processos

«Canvis d’estat

Dissolucions: Solid-liquid, gas-liquid
*Mescla de gasos

Variacio de la temperatura

«Reaccions quimiques amb variacions de mols



L'entropia

«En processos reversibles, es pot mesurar la
quantitat d’entropia, el desordre, dividint la
calor implicada en un proces a estudiar per la T
del sistema.

AS= Q/T
unitats J/K

**Exemple: Calculeu I’entropia implicada en el proces
d’evaporacié de mig mol d’aigua a 100°C, Cp= 40.600J/mol



ENTROPIES ABSOLUTES.
3r PRINCIPI DE LATERMODINAMICA.

AT = H *No la fem servir perque no podem
d_ ™ mesurar entalpies absolutes.

«3r Principi de la Termodinamica:

[.’entropia d’un cristall pur i perfecte a 0 K és zero

I bProporciona un origen d’entropies

«Podem tabular entropies absolutes

«Es tabulen entropies molars estandard (pag. 43)




«Utilitat Calcul d’entropies de reaccio estandard (AS®)

4 )
AS°=) n,,S{prod) -) n,, S{reac)

. _/

Exercicis pag. 43



4 ENERGIA LLIURE DE GIBBS.

«Criteris d’espontaneitat: AS >0

univ

AH< 0

*No podriem disposar d un criteri d’espontaneitat expressat
en funcid de les dues variables del sistema?



+Funci6 d’estat
- Propietat extensiva
_» Unitats: J

AG = AH — TAS®

Energialliure _
de Gibbs (G)

«SI AG <0 proces irreversible
(espontant)

* SI AG >0 proces no espontani
* SI AG =0 proces reversible
(equilibri)

Josiah Willard Gibbs
(1839-1903)

A P 1 T constants, el sentit del canvi espontani és el sentit de la
disminucio de G.



AG = AH — TAS

AH AS AG Espontani?

— Si

— si |AH|>|TAS| (T baixes) Si
+ si |AH|<|TAS| (T altes) No

+ si |AH|>|TAS]| (T baixes)  NO
— si |AH|<|TAS| (T altes) Si
+ No



Energia lliure estandard de formacio (AG;°) d’una substancia:
Variacio d’energia lliure estandard de reaccio per a la formacié d’un
mol de la substancia a partir dels seus elements en el seu estat mes
estable. (Unit: J-mol?)

0 0 0
AG =2Xn prod AG fprod) -2 AG ¢(reac)

N reac

«SI AG®° <0 reactius — productes: espontania
« SI AG® >0 reactius — productes: no espontania

. (reactius < productes: espontania)
* SI AG°® =0 estat d’equilibri: reactius < productes

Exemples pag. 45 1 46
Exercicis pag. 46 148



