TERMODINAMICA QUIMICA.TERMOQUIMICA

1.-INTRODUCION A TERMODINAMICA.SISTEMAS TERMODINAMICOS. VARIABLES
TERMODINAMICAS.

A termodindmica é unha parte da fisica que acadou un desenvolvemento pleno no século XIX e investiga
a calor, o traballo, a enerxia e os cambios enerxéticos que se producen nos estados dos sistemas obxecto
de estudio.E unha ciencia empirica(deducion a partir da experiencia) e macroscépica(non se refire a
particulas atobmicas ou moleculares, senén o observable a simple vista, debido ao comportamento global
dun gran namero de particulas).

A termoquimica ¢ unha parte da termodindmica que estuda os intercambios enerxéticos nas reaccions
quimicas..As veces o obxectivo dunha reaccion € precisamente a obtencion de enerxia, noutros casos non ¢
asi pero veremos que € necesario cofiecer este dato para determinar se o proceso sera ou non espontaneo € a
evolucion dun sistema en equilibrio.

Sistemas termodinamicos: parte do universo obxecto de estudio, os limites poden ser reais ou imaxinarios
, por exemplo un matraz no que estamos realizando unha reaccién quimica.Todo o que rodea ao sistema
denominase arredores, contorno ou ambiente.

O universo ¢ o conxunto do sistema e os seus arredores.

Clasificacion

Os sistemas poden ser :

Abertos:Poden intercambiar materia e enerxia cos arredores.Por exemplo un matraz aberto no que fago unha
reaccion quimica.

Pechados:Poden intercambiar enerxia pero non materia.Ao matraz de antes pofiémoslle un tapon de tal
xeito que non pode sair materia.

lllados: Non poden intercambiar materia nin enerxia.A reaccion anterior facémola no interior dun
calorimetro.

Outra clasificacion dos sistemas ¢:

Sistemas homoxéneos :Se todas as substancias que o forman estdn no mesmo estado de agregacion .
Exemplo: HCl(g) +02(g) —> Clz(g)+H20(g)

Sistemas heteroxéneos:Se as substancias que o compoiien estan en duas ou mais fases.
CaCO3 () > CaO(S) + COz(g)

Variables termodinamicas.Estado de un sistema.Funcions de estado.

O estado dun sistema definese mediante certas propiedades macroscopicas, chamadas variables
termodinamicas..

Estas variables podémolas clasificar en :

Intensivas: Aquelas que non dependen da cantidade de materia do sistema.Por exemplo:presion, temperatura,
densidade, concentracion dun compoiente.

Extensivas. Aquelas que dependen da cantidade de materia. Por exemplo: masa, volume, enerxia.

Non ¢ preciso cofiecer os valores de todas as variables para determinar o estado dun sistema xa que estan
ligadas por relacions que se poden expresar mediante ecuacions ,ecuacions de estado,, a ecuacion de estado
dos gases ideais :P.V=nRT

Funcions de estado.Son variables que s6 dependen do estado inicial e final do sistema e non do proceso
utilizado para chegar de un a outro.Son de moita importancia no estudio termodindmico dos sistemas :
Enerxia interna U Entalpia H Entropia S Enerxia libre de Gibbs G

Cando un sistema modifica unha ou varias variables de estado dicimos que sufriu unha transformacion ou
proceso, ¢ moi comun estudar procesos nos que algunha variable se mantén constante, por exemplo:



Isotermos.Procesos que ocorren a temperatura constante. Isobdricos.Ocorren a presion constante
Isocoricos. A volume constante. Adiabaticas.Non se transfire calor entre o sistema e o entorno.

Estado de equilibrio.Dise que un sistema esta en equilibrio desde o punto de vista da termodinamica :

Se a sta composicidon non varia co tempo ,equilibrio quimico..

Se a temperatura ¢ a mesma en todos os puntos,equilibrio térmico.

Atendendo ao estado de equilibrio as transformacions poden ser:

Reversibles, aquelas que ocorren a través dunha serie continua de estados de equilibrio , de tal xeito que o
sentido pddese inverter en calquera intre , modificando infinitesimalmente algunha das variables.
Irreversibles,, mentres dura a transformacion, en algin momento ou en todo o proceso, o sistema non esta
en equilibrio.Non se pode inverter cunha pequena modificacion das variables.

2.PRIMEIRO PRINCIPIO DA TERMODINAMICA.

A finais do século XVIII a maioria dos cientificos aceptaban a teoria do calérico que consideraba que a
calor era un fluido sen masa que estaba contido na materia e podia pasar dun corpo a outro.

A mediados do século XIX estableceuse a equivalencia entre calor e traballo a partir da experiencia de Joule
entre outros..Esto eliminou a teoria do caldrico, a partir de enton considerouse que tanto a calor como o
traballo son duas formas de enerxia en transito, que poden converterse noutras formas de enerxia en
transito, pero non algo que os corpos “tefien”.

Se queremos falar da enerxia que ten un sistema debemos empregar outra magnitude chamada enerxia
interna.

Enerxia interna( U)..E a suma de todas as enerxias do sistema ( enerxia de vibracion , de rotacion, de
translacion, enerxia cinética, potencial......... ).Depende da cantidade de materia do sistema polo que ¢ unha
magnitude extensiva.E unha funcion de estado, nunha reaccion quimica sé depende da natureza de reactivos
e produtos, non das etapas polas que transcorre o proceso.

Soamente podemos determinar a variacion de U durante o proceso AU ,non valores absolutos de U.

1° principio da termodinamica. (Clausius 1848) ¢ unha aplicacion do principio de conservacion da enerxia
e di “ a enerxia dun sistema mais a dos arredores consérvase”.Se aumenta a enerxia no sistema , nos
arredores debe diminuir.

Se consideramos o intercambio de enerxia s6 a través da calor e o traballo podemos enunciar asi o primeiro
principio:

A variacion de enerxia dun sistema é igual a suma da calor e o traballo que o sistema intercambia co seu
entorno.

AU =Q+W

E necesario establecer un criterio de signos .

A TUPAC recomenda o seguinte:

Calor cedida polo sistema —

Calor absorbida polo sistema +

Traballo realizado polo sistema —

Traballo realizado polas forzas externas sobre o sistema +

Nun sistema illado non hai intercambio de enerxia co contorno, enton tamén se pode enunciar: a enerxia
interna dun sistema illado permanece constante AU =0



Traballo. E unha forma de transferir enerxia entre un corpo e outro por medios mecéanicos. O traballo é
unha magnitude escalar.
Unha forza realiza un traballo se como consecuencia da mesma se produce un desprazamento,

W=FAX W=F.AX.cosa) AX ¢é o desprazamento
A sua unidade no S.I. e o Xulio(J) (  1J=IN.m)

Na meirande parte da reaccions quimicas existe un traballo de expansion (-)ou de compresion (+), polo
xeral, en contra ou a favor dunha presion atmosférica constante.

Se supofiemos un gas pechado nun cilindro con émbolo mobil, o traballo de expansion sera — (traballo feito
polo sistema)

W =-F.AL.cos0° =-F.AL
& " Como apresion que exerce o gas sobre a superficie do émbolo P=F/S
- F=P.S, substituindo
-~ W=-P.S.AL=-P.AV sendo AV ¢ o volume encerrado no cilindro
i | A sta unidade no S..— 1Pa.m® =1(N/m”.m=1N.m=1J
.2 Outra unidade de traballo seria a atmosfera xLitro (atm.L)

W=-P.AV
: 4‘ O signo menos da ecuacion débese ao convenio de signos sobre as enerxia transferidas entre o
sistema e os arredores. Asi o traballo de expansion [o que realiza un sistema (gas) ao aumentar o
| seu volume] AV>0 ¢ negativo e o de compresion AV<0 é positivo
O traballo non ¢ unha funcion de estado, depende do camifio seguido (exemplo ,pax 77 libro de
texto)

Calor_¢ un mecanismo de transferencia de enerxia entre un sistema e o seu entorno que se atopan a
diferente temperatura.Transfirese enerxia ata que os dous quedan a mesma temperatura , equilibrio térmico.

Q=m.c..AT (Kg. K—JKK ) AT e a variacion de temperatura da o mesmo en
g.

°C ou en K(unha variacion de 2°C de temperatura = variacién de 2K de
temperatura.)
Sendo a calor unha forma de enerxia, a unidade internacional de medida sera o Xulio (J). Outra
unidade de uso frecuente ¢ a caloria (cal), calor necesaria para elevar 4 temperatura
de 1 g de auga desde 14,5 a 15,5 °C. A relacion entre a caloria e o Xulio €: 1 cal =4,18 J e 1J=0,24cal.

A calor especifica c. ¢ a cantidade de calor que hai que subministrar 4 unidade de masa de
substancia para que aumente 1°C a stia temperatura .A auga ten unha calor especifica moi alta

Ce(H,0)=4180 J =4,18 S q cal (K ou®°C ) // Ce(Al)=0,22cal/g°C Ce(Xe0)=2090J/kgK
kgK g°C g°C

Nos cambios de estado ,a calor subministrada ou liberada, non se inverte en modificar a
temperatura senon en romper as unions entre atomos ou moléculas ou en unir estas, neste caso a calor
calculase coa formula:/ Q/=m.L onde L ¢ o calor latente caracteristico de cada substancia e cun valor
diferente dependendo do cambio de estado por exemplo calor latente de fusion do xeo(cantidade de calor
que hai que subministrar a 1Kg de xeo para fundilo (a 0°C)

Lxeo=334,4.1 0’J/Kg Lyauga=2257KJ/Kg(calor latente de vaporizacion da auga)

Criterio de signos
se AT<0 Q<0, o sistema cede calor , proceso exotérmico
Se AT>0 O>0 ,o sistema absorbe calor, proceso endotérmico



O calorimetro onde se leva a cabo o estudio do sistema tamén absorbe calor

Q=m.ce.At, , para facer o calculo acostumase dar como dato a capacidade calorifica do mesmo
C=m.ce (J/K), cantidade de calor que debe absorber para aumentar un grado a stia temperatura Q=C.At
Ou o equivalente en auga do calorimetro que ¢ a masa de auga que absorbe a mesma cantidade de calor
que o calorimetro e os seus accesorios (mg) : Q=myCem20.At.

O primeiro principio da termodindmica permitenos polo tanto calcular a variacion de
enerxia interna dun sistema en forma de calor e en forma de traballo .

AU=0+W =Q-PAV

3.-CALORES A REACCION A VOLUME CONSTANTE E A PRESION
CONSTANTE.CONCEPTO DE ENTALPIA.

No laboratorio e na vida real, as reaccions quimicas podense levar a cabo, seguindo dtas técnicas diferentes:
a volume constante ou a presion constante (a fermentacion do cava , a preparacion dunha comida na pota
a presion ocorren a volume constante pero a maioria dos procesos tefien lugar a presion constante, xa que
nos laboratorios e na natureza os procesos acostuman a ser a presion atmosférica).

Procesos a volume constante.Procesos nos que non hai contraccion ou dilatacion do sistema, por exemplo
Alambres

de ignicion =

‘Termémetro

Aislante

recipiente
sellado
. (bomba)
os realizados nunha bomba calorimétrica.

AV=0

Aplicando o 1° principio da termodinamica:

AU=Q-PAV /I Qv=AU a calor intercambiada a volume constante coincide coa variacion de enerxia
interna.

AU<O0 proceso exotérmico ~ AU>0 proceso endotérmico

Procesos a presion constante.

Aplicando o primeiro principio:

AU=Q,-PAV /I Q=AU +PAV// Qp=U-Uy +P(V-Vy) // Qp=U+PV-(Up+PVy)

H=U+PV introducese esta nova funcion de estado(s6 depende do punto inicia le final ,non do camifio
seguido) ,chamada entalpia, tratase dunha magnitude extensiva, e dicir depende da masa ,as stias unidades
mais habituais J/mol, kJ/mol.

Qp=H-Hy // Qp=AH a calor intercambiada a presion constante ¢ a variacion da entalpia do proceso.
S6 podemos determinar a variacion de entalpia dun proceso AH non se pode saber o valor de H en cada
estado.

SeAH<O0 proceso exotérmico e se AH>0 proceso endotérmico.

Resumindo :Q,=4AU e Op=AH



Relacion entre a calor a presion constante e a calor a volume constante (entreAH eAU.

AU =Q,-PAV AH=AU+PAV  Qp=Qv+PAV

» En reaccidns nas que todas as substancias que interveien son liqguidos ou solidos, as variacions de
volume son desprezables (AV=0), co que AU=AH Qp=Qv
» Se nareaccion interveiien gases, as variacions de volume poden ser considerables.Supofiendo que os
gases se comportan como ideais e que a temperatura ten un valor determinado:
P.AV=An.R.T
AH=AU+AnRT Qp=Qv+AnRT

Para comparar a calor a presion constante € a volume constante fixdmonos no valor absoluto , o signo
indicaranos si se trata dunha calor cedida ou absorbida.

Por exemplo, se queremos saber si se desprende mais calor a presion constante ou a volume constante na
combustioén do butano:

Escribimos a ecuaciéon termoquimica da reaccion:

C4Hyo (g)+13/202 (g) — > 4C02(g)+ SHZO(g) AH<0

An=4+5-1-13/2=+1,5

AU=AH-AnRT
- - AU sera un nimero negativo maior en valor absoluto que AH , polo tanto desprenderase
mais calor se este proceso se fai a volume constante que a presion constante.

Na utilizacion desta expresion, débese ter en conta que os valores tabulados de AH e AU verien dados
en kJ, o que obriga a que o valor de R se tome como, 8,31.1 0 kJ/molK.

Ecuacions termoquimicas.Son ecuacidons quimicas nas que ademais dos reactivos e produtos cos seus
correspondentes coeficientes estequimétricos ,tamén se indica o estado de agregacion (s6lido(s) , liquido (1)
, gas(g) disolucion acuosa (ac) de cada substancia e a calor que absorbe ou se desprende (como sumando ou
en forma de AH ouAU).Se € en condicions estandar (25°C e 1atm) AH® e AU°.

Por exemplo:

C6H6(1) + 15/202(g) — »6CO,(g) +3H20(1) +3274KJ/mol

ou

C6H6(1) + 15/202(g) 6C02(g) +3H20(1) AH=-3274KJ/mol

As duas ecuacions nos dan informacion da calor desprendida ,pero ademais a segunda ecuacion informanos
de que esta calor se desprende cando o proceso o levamos a cabo a presion constante.

A variacion de entalpia dun proceso acostuma a chamarse entalpia de reaccion, ainda que en alguns
procesos ten un nome especial:

Entalpia de combustion:¢ a calor desprendida na combustion dun mol de substancia a presion constante.
Entalpia de disociacion: ¢ a enerxia necesaria para descomponier, a presion constante, un mol de substancia
en estado gas nos seus atomos constituintes en estado gasoso.Sempre € positiva ( de igual valor e de signo
contrario a entalpia de enlace.

Entalpias de cambios de estado (calores latentes de fusion ebulicion......)
Entalpia de disolucion:E a enerxia intercambiada a presion constante, cando se disolve un mol de
substancia.



Entalpia normal de formacién.(AHf’) dun composto, ou calor de formacion ¢ a variacion de entalpia que
ten lugar cando se forma un mol de composto a partir dos elementos que o constitiien no estado de
agregacion mais estable en condicions estandar.

Ha(g)+ 1/20,(g) —»H,0(g) AHf*=-241,8KJ/mol

Estas entalpias estan tabuladas.

Sustancia AHs¢ (kJ/mol) Sustancia _ AHs (kd/mol)
H. (g) o NO(g) L
@ 0 HOM =
I (g) 62 HOlgh I
0., (g) 0 CcO (Q)ﬁﬁ_ AP g - —110
C (s) grafito 0 COx (@0 e
HCI (g) -92 CH.
NH, (g) -46 CoHs (@) e

As_entalpias correspondentes a todos os elementos quimicos en estado puro,en condicions estandar (P =1 atm, T = 298,15 K),
son nulas.

Diagramas entalpicos.Ao ser a entalpia unha funcion de estado, podemos visualizar nunha reaccion
quimica o paso do estado inicial , reactivos ao estado final produtos mediante un diagrama entélpico, no que
se representan sobre unha escala de enerxias as entalpias de reactivos e produtos.

&
e 4 | Reac. exotérmica
H Reac. endotérmica H -
Productos Heprtiang
AH =0
AH=0
Reactivos Productos
> >

S5.-LEI DE HESS. Esta lei foi formulada por Hess , fisico ruso en 1840.Posto que a entalpia ¢ unha funcién
de estado a sua variacion so depende dos estados inicial e final € non do camifio seguido: se unha reaccion
se pode expresar como combinacion alxébrica doutras, a sua entalpia de reaccion é igual ad mesma
combinacion alxébrica das entalpias de reaccion parciais.

Se nos fixamos no diagrama entalpico anterior vemos que:

AHa=AHb+AHc, se escribimos as ecuacions das
C(s) + O, (g) - o
- tres reaccions vemos que a reaccion a obtense

H i E AH, como suma alxébrica das outras duas, polo que
: CO(g) + 1/2 O, { podemos aphc’ar a le~1 de Hess para obter’, unha
X L——I-Il—nl das tres entalpias cofiecendo as outras duas.
E AH, i Escribe as ecuacions
5 o
v CO(@)



Cando usamos a Lei de Hess no calculo do AH dunha reaccion, debemos preparar as ecuacions proporcionadas de

modo que a suma delas sexa a ecuacion cuxa AHestamos buscando. Para iso, usamos os seguintes procedementos:
a)Sumando varias ecuacions, sumamos tamén os respectivos AH

. b)Invertendo a ecuacion, invertemos tamén o signo de AH

. ¢)Multiplicando unha ecuacion por un numero calquera (diferente de cero), multiplicase tamen a AH
, polo mesmo numero.

d)O valor da variacion de entalpia é proporcional a cantidade de reactivo utilizado e de produto obtido.

En xeral para unha reaccion :, podemos calcular a entalpia da reaccion si cofiecemos as entalpias de
formacion das substancias que participan nela.

AH;ZZH AH f(produtos)- 2N AH f(reactivos)

6.-AS ENTALPIAS DE ENLACE E A ENTALPIA DE REACCION.

As entalpias de enlace ou enerxias de enlace , (enerxia que se necesita comunicar para romper un mol de
enlaces), permite calcular de forma aproximada a variacioén de entalpia dunha reaccion.

Os valores das entalpias de enlace dependen do tipo de enlace considerado e estan tabulados. Esta enerxia
depende da molécula na que se atope, pola influencia dos atomos vecifios, polo que os valores que aparecen
na tdboa son valores medios:

ENLACE ERERAA (RAe0L)

ENLACE ENERXIA (KJ/MOL) ENLACE ENERXIA u:, e
C-N 285 O-F 125
o - c-0O 352 F-F 1o
= == C-F 481 Ci-Cl cacs
o s c-Cl 335 Br—Br o
e — C-Br 280 -1 =
e o Cc—1 215 S-S 2
= =t N-—N 159 Cc=C o12
S ;22 N-—F 272 C:g 722
I.—'H 293 N-Cl 192 E:S o=
e o-0 142 L
s = O-Si 368 0=0 By
e 3178 C= 887 c=E
N=N

Como en toda reaccion quimica rompense enlaces nos reactivos (subministrando enerxia) e formanse
enlaces nos produtos (desprendendo enerxia), podese calcular a entalpia da reaccion:

AH®, =3nAH° (enlacesrotos) - 2nAH° (enlacesformados)))

6.-ESPONTANEIDADE DOS PROCESOS QUIMICOS.ENTROPIA.

Un proceso espontdaneo é aquel que ten lugar sen intervencion exterior.
L]

Cando se deixa un liquido nun recipiente aberto, o liquido evaporase espontaneamente cara a
atmosfera.O proceso contrario, condensacion do vapor disperso na atmosfera para xerar o liquido
inicial.



* Na combustion do butano obtense dioxido de carbono e auga e despréndese enerxia en forma de

calor, pero non se pode obter butano utilizando a reaccidn inversa , Xxa que non ¢ espontanea.

Que un proceso sexa espontaneo non quere dicir que tefia que ocorrer instantaneamente , un proceso pode

ser espontaneo ¢ moi lento, pero se non fose espontdneo non ocorreria nunca.

A termodindmica permitenos cofiecer se un proceso sera ou non espontaneo, mentres que para cofiecer a sua

velocidade temos que facer un estudio cinético do mesmo (cinética quimica, outra parte da quimica).

Ata agora neste tema s6 falamos de enerxia, pero este factor (entalpia, ou enerxia interna), s6, non nos

permite saber se un proceso sera espontdneo ou non , xa que a pesar de que o favorable dende o punto de

vista enerxético ¢ desprender enerxia ,hai procesos exotérmicos que non ocorren de forma espontanea a

unha temperatura determinada e endotérmicos que si o fan.

E necesario cofiecer unha nova funcion de estado para determinar a espontaneidade dunha reaccion , a

entropia (S).

2° Principio da termodinamica. A entropia.

Hai unha propiedade macroscépica definida para un sistema que se chama entropia , que ¢ unha magnitude
extensiva e funcion de estado.

A entropia é unha medida do desorde dun sistema, canto maior ¢ o desorde maior ¢ a entropia.

Un gas ¢ un sistema altamente desordenado, que ten unha entropia elevada, polo contrario , un cristal ¢ un
sistema moito mais ordenado. As stias moléculas, &tomos ou i6ns, so poden vibrar nas stias posicions na rede
cristalina.

A semellante masa molecular , os gases tefien maior entropia que os liquidos e estes que os solidos.
A entropia dun gas diminue cando se disolve nun liquido ou nun sélido.

Dous gases separados tefien menor entropia que a stia mestura.

Se un composto formado por moléculas de peso molecular alto se disocia en moléculas mais
pequenas aumenta a entropia.

AN

v Canto madis débiles os enlaces maior a entropia.
o0 0o® 00y
B —— oo | || —— %03
... 000 O
salido Liguide Liguide gas
© o0
o oo Q o _
) o —— o
) (< oog%
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Desde un punto de vista cuantitativo podemos calcular a entropia:
Nun proceso reversible

AS ., = @ onde Qreversible ¢ a calor intercambiada nese proceso e T ¢ a temperatura absoluta , as

unidades (J/mol.K)

H,0(s) = H,O(l) a calor latente de fusion =5994J/mol AS = % =21,96J / molK

Se o proceso é irreversible.

- Qirrev

irrev

AS

Se consideramos un sistema illado (non intercambia nin materia nin enerxia co contorno), a calor
intercambiada ¢ nula Q=0. Substituindo nas ecuacidns anteriores obtemos que:

AS=0 se o proceso ¢ reversible

AS>0 se o proceso ¢ irreversible

Como o universo ¢ un sistema illado no que de forma natural se producen continuamente procesos
irreversibles, podemos dicir que a entropia do Universo crecera constantemente co tempo ata chegar a



denominada de” morte térmica”, onde a entropia teria alcanzado o seu valor maximo, non sendo posible , xa
logo,ningunha transformacion fisico quimica..

O 2° principio da Termodindamica pddese enunciar: nun proceso reversible a entropia do Universo
permanece constante, pero se o proceso é irreversible a entropia do universo aumenta.O feito da entropia

do Universo tenda ao aumento non impide que non poida diminuir localmente, xa que a entropia dun sistema
pode diminuir se aumenta a do seu contorno.

ASuniverso=A Ssistema+ASarred0res>0

3¢ principio da termodinamica. O terceiro principio da termodinamica afirma que o cero absoluto non
pode alcanzarse, por ningtin procedemento que conste dun niimero finito de pasos. E posible acercarse
indefinidamente ao cero absoluto, pero nunca se pode chegar a el. No cero absoluto o sistema ten a minima
enerxia (cinética mais potencial) posible.

Nun so6lido cristalino, a medida que descende a temperatura as particulas que forman o cristal mévense mais
a modo. Ao chegaren ¢ cero absoluto (-273°C) OK ,, segundo a teoria cinético- molecular as particulas

careceria de enerxia cinética, ocupando lugares fixos e inmobiles na rede cristalina.A esta temperatura , un
cristal perfecto ten entropia cero.

Segundo o 3° principio " a entropia dos cristais perfectos de todos os elementos e compostos puros no cero
absoluto é cero”

Por enriba desta temperatura todas as substancias teran entropia maior que cero (+).
Polo tanto a diferencia das outras funcions de estado , entalpia e enerxia interna nas que so se podia cofiecer

a sua variacion AH eAU para a entropia si que se cofiecen os valores absolutos, pois establecese segundo o
terceiro principio un valor cero con respecto o cal determinalos.

Os valores das entropias molares estandar estan tabulados:

SSLIDOS SEA paoe - KT

LS sofl mor ™ K') ESASES SUl paoat K]

i dicamiante) >Aa= Ho Fiam | e 125,292
Clgrafito) 5,72 Br, R =5 1205
Sirdamikicod =1, 2 T L. 2230

| 15,9 H_ O, 109 5 L 20540
fa | 28R Ch 11 3.0 Lo 191.,5
LaTE] A2 | =3 I 209, 2 T =
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Para calcular a variacion de entropia nunha reaccion quimica:

AS°eaccion= 21 S°produtos- > nS°reactivos

7.-ESPONTANEIDADE DAS REACCIONS QUIMICAS. ENERXIA LIBRE DE GIBBS.
Para determinar se un proceso ¢ espontaneo ou non hai que ter en conta dous factores:

» O factor entdlpico.Os sistemas tenden a un minimo de enerxia, polo que nos procesos a presion
constante AH<0 favorece a espontaneidade.

» O factor entrépico.Os sistemas tenden a un aumento de desorde ou entropia, polo que AS>0
favorece a espontaneidade.

Para considerar conxuntamente os dous factores, definese unha nova funcion de estado que os engloba,a
enerxia libre de Gibbs , G.

AG=AH-TAS

AG ¢é a maxima cantidade de enerxia que se pode converter en traballo util a P e T constantes(calquera forma de
enerxia se pode converter en calor, pero a calor non se pode converter por enteiro noutra forma de enerxia).

T.AS ¢ a enerxia calorifica que non se transforma en traballo util.



Se o proceso ¢é espontaneo e irreversible : AS > % =T.AS>AH = AG<0

Se o proceso ¢ reversible: AS = % =TAS =AH = AG =0

Nunca sera posible un proceso espontineo no que aumente a enerxia libre de Gibbs.A medida que un
proceso evoluciona vai diminuindo a enerxia libre de Gibbs ata que se fai cero (acada o equilibrio), nos
procesos irreversibles cando se acada o equilibrio non queda nada dos reactivos, o proceso ocorre totalmente
nun unico sentido, nos procesos reversibles, hai reactivos e produtos.

Resumindo, a partir da enerxia libre de Gibbs podemos saber:
AG<0 proceso espontdineo

AG>0 proceso non espontdineo

AG=0 o sistema estd en equilibrio.

Podémonos atopar coas seguintes situacions:
AH<0 AS>0 proceso espontdneo AG(-)

AH<0 AS<0 se ‘AH | > ‘T AS | A(-) proceso espontaneo , 0s procesos exotérmicos favorecense ao

diminuir a temperatura.
AH>0 AS>0 se‘AH | < ‘T AS | serd espontaneo

AH>0 AS<0 non sera espontaneo
Factores que hacen negativo a AG= AH-TAS

AH <= O (reaccién exoté&rmica)
AS > 0 {(incremento del desorden del sistema)
T, la temperatura expresada en grados K

AH AS Al ejemplo
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A enerxia libre ¢ unha funcién de estado (calor a presion constante convertible en traballo), ¢ unha parte da
entalpia ,a convertible en traballo 1til, polo tanto tamén as enerxias libres de Gibbs de formacion estan
tabuladas, podemos aplicar a lei de Hess para calcular AG combinando alxebricamente as reaccions para
obter a reaccion buscada e se nos dan como datos entalpias de formacion:

AG°r=2n pAG" P (produtos) — Zn AG° P (reactivos)
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