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E un feito experimental que en toda reaccion quimica hai unha variacién de enerxia: a
reaccion entre limaduras de ferro e acido sulftrico para producir sulfato de ferro(Il) con
desprendemento de hidroxeno gasoso vai acompafiada dun desprendemento de enerxia en
forma de calor; se queremos descompofier 6xido de mercurio(I) (s6lido) en mercurio e
osixeno, debémolo quentar, pois o proceso absorbe enerxia en forma de calor; cando fa-
cemos arder un anaco de cinta de magnesio, obsérvase un desprendemento de enerxia lu-
minosa; na fotosintese absorbese enerxia luminosa; nunha electrdlise consomese enerxia
eléctrica para producir unha reaccién quimica e nunha pila, a partir dunha reaccién quimica
obtense enerxia eléctrica. Poderiamos continuar citando exemplos e en todos eles atoparia-
mos que, como cada substancia ten un contido de enerxia determinado, ao transformarse
unhas substancias noutras variara a enerxia. Polo tanto, todas as reaccions quimicas van
acompariadas de transformacions ou transferencias de enerxia, actuando como fontes (des-
prendendo enerxia) ou como sumidoiros (absorbendo enerxia).

Esta variacion de enerxia que acompafia
as reaccions quimicas maniféstase normal-
mente en forma de calor. A termoquimica
¢ a parte da quimica que se ocupa da calor
absorbida ou desprendida nas reaccions
quimicas, importante non s6 porque moi-
tas reaccions tefien por obxectivo o apro-
veitamento da enerxia desprendida (como
as reaccions de combustion), senoén tamén
porque, como tamén veremos, € necesario
para determinar a espontaneidade dos pro-
cesos ¢ os estados de equilibrio.

Na fotosintese, as plantas absorben enerxia luminosa.

1 INTRODUCION A TERMODINAMICA

A termoquimica esta intimamente relacionada coa rama da fisica denominada termodina-
mica. A termodindmica (de thermos = calor e dinamica = potencia) acadou un pleno des-
envolvemento no século XIX e investiga a calor, o traballo, a enerxia e os cambios que se
producen nos estados dos sistemas'.

A termodinamica ten caracter empirico, posto que xorde da xeneralizacion de experiencias
observadas e non dun estudo teorico, ¢ ten caracter macroscopico, ao estudar as relacions
entre magnitudes macroscopicas (que se refiren ao comportamento global dun grande nime-
ro de particulas), sen postular nada sobre propiedades ou magnitudes microscopicas (que se
refiren a0 comportamento de particulas individuais como atomos, moléculas, electrons etc.).
Falando estritamente, a palabra molécula non forma parte do vocabulario da termodinamica;
porén, non seremos tan estritos e en ocasions referirémonos a conceptos moleculares para
facilitar o entendemento, ainda que nunca se deban aplicar as leis termodinamicas a siste-
mas microscopicos.

1 As primeiras aplicacions mecanicas da calor foron as maquinas ideadas ou melloradas polos britanicos Thomas Savery, Thomas
Newcomen e James Watt. Con todo, considérase ao francés Sadi Carnot o fundador da Termodinamica, despois de publicar en
1824 o libro Reflexiéns sobre a potencia motriz do lume e das mdquinas propias para desenvolver esa potencia.
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Para poder aplicar a termodinamica aos procesos quimicos é necesario definir unha serie de
conceptos.

Chamase sistema 4 porcion de universo obxecto de estudo. Un sistema termodinamico sem-
pre € macroscopico, xa que a termodinamica non se ocupa de aspectos microscopicos.

Todo o que rodea ao sistema denominase arredores, contorno ou ambiente. A sua separa-
cion co sistema pode ser real ou imaxinaria.

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

Os sistemas quimicos poden ser:

o Sistemas illados: non poden intercambiar materia nin enerxia cos arredores. O Universo,
en conxunto, considérase un sistema illado. (Ej. botella térmica)

o Sistemas pechados: poden intercambiar enerxia cos arredores pero non materia (a sua
masa permanece COl’lStante). (Vaso con agua Ca“ente)

o Sistemas abertos: poden intercambiar materia e enerxia cos arredores.

) ) Ej. cuerpo humano, motor de combustion...
Tamén se poden clasificar en:

o Sistemas homoxéneos: cando todas as substancias que o compofien estan na mesma fase:
so6lida, liquida ou gasosa.

o Sistemas heteroxéneos: cando as substancias que o compofien estdn en dias ou mais
fases.

Os sistemas describense mediante os valores de certas propiedades macroscopicas, chama-
das variabeis termodinamicas, que definen o estado do sistema.

As variabeis termodinamicas podense clasificar en:

o Varidabeis intensivas: cando non dependen da cantidade de materia do sistema. Por exem-
plo: presion, temperatura, densidade ou concentracion dalgin compofiente do sistema.

o Varidabeis extensivas: cando dependen da cantidade de materia. Por exemplo: masa, volu-
me ou enerxia.

I WEET P

T 17 m  Dividimos
» m Vi m V,
o sistema
1 ¢ n O N T
Algunhas varidbeis As varidbeis que
dun sistema dependen da cantidade de

materia son EXTENSIVAS

Non ¢ preciso cofiecer os valores de todas variabeis para que o estado dun sistema que-
de especificado, xa que estas non son independentes entre si, senon que estan ligadas por
relacions que se poden expresar mediante ecuacions chamadas ecuacions de estado. Por
exemplo, para os gases ideais, a ecuacion: P - V' =n - R - Trelaciona as variabeis que definen
o estado no que se encontra o gas.
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As varidbeis que dependen unica e exclusivamente do estado no que se encontra o sistema,
sen depender dos procesos de transformacion que este experimentara para acadar ese
estado, reciben o nome de funcions de estado e son de grande importancia no estudo dos
sistemas. Son funcions de estado: a presion, o volume, a temperatura, a enerxia interna, a
entalpia, a entropia e a enerxia libre.

Cando un sistema modifica o valor dunha ou mais variabeis de estado, dicimos que o sis-
tema sufriu unha transformacion ou un proceso. E moi comin estudiar procesos nos que
algunha variabel mantén o seu valor constante, por exemplo:

¢ Procesos isotérmicos: ocorren a temperatura constante.
¢ Procesos isobaricos: ocorren a presion constante.

e Procesos isocoricos: ocorren a volume constante.

Outra clasificacion importante dos procesos ¢ diferencialos en procesos reversibeis e proce-
sos irreversibeis.

Se conectamos dous recipientes

que conteflan gases diferentes, ) |

ao transcorrer un certo tempo,

0s gases estaran mesturados. Se

deixamos que o sistema siga a ¢ "o LN _ > D &

sta evoluciéon natural, os gases SR 1 .

nunca volverdn separarse es- 9 . k 3 :) y

pontaneamente por moito tempo =
Gases separados Mestura de gases

que pase. O proceso ocorrido é
irreversibel.

Para que un proceso irreversibel se inverta ¢ necesaria unha modificacion finita das variabeis
que o definen, feito que esixe a accidon dun axente externo ao sistema.

Poderiamos comparar un proceso irreversibel coa caida dun bloque de pedra, que non pode-
riamos deter cun toque coa punta do dedo, faria falla unha intervenciéon moito maior. Tam-
pouco poderemos deter un proceso quimico irreversibel cun pequeno cambio de presion,
temperatura ou dalgunha outra variabel.

En xeral todos os procesos macroscopicos observados na experiencia cotia son irreversibeis.

Existen outros procesos ideais que evolucionan de forma infinitamente lenta a través dunha
sucesion de estados de equilibrio, tal que o sentido do proceso se pode inverter en cal-

quera intre, facendo que regrese até o estado inicial. Este tipo de procesos denominanse

Un proceso reversibel invértese modificando infinitesimalmente algunha das variabeis do
sistema.

Podemos comparar un proceso reversibel cunha balanza en equilibrio mecanico, bastaria un
toque coa punta dun dedo para que a balanza basculase cara a un lado, asi mesmo, un peque-
no cambio nalgunha variabel pode modificar un sistema quimico en equilibrio.
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2 PRIMEIRO PRINCIPIO DA TERMODINAMICA

PRINCIPIO CONSERVACION ENERGIA

A finais do século XVIII a maioria dos cientificos acepta-
ban a teoria do caldrico, que consideraba que a calor era
un fluido sen masa chamado calérico que estaba contido
na materia e podia pasar dun corpo a outro. Esta teoria
explicaba o feito de que dous corpos que estean a distintas
temperaturas igualen estas ao pofierse en contacto, posto
que o corpo quente lle cede caldrico ao corpo frio.

En 1798, o fisico e estadista estadounidense Benjamin
Thompson (Conde Rumford) estaba a0 mando do exército
de Bavaria. Ao observar como perforaban os canéns nunha
fabrica de armas de Munic, deuse conta da gran cantidade
de calor que se desprendia pola friccion das ferramentas co
metal. Aparentemente, a producion de calor poderia con-
tinuar indefinidamente, feito imposibel se a calor era un
fluido que contén a materia en cantidade finita. O Conde
Rumford realizou varios experimentos que o levaron a afir-
mar que a teoria do calorico era incorrecta e que o traballo
podia converterse en calor. Isto non convenceu & comuni-
dade cientifica e a teoria do calorico seguiuse empregando.

En 1842, o fisico aleman Julios Mayer, embarcado como
médico, observou que a comida que consome o organis-
mo emprégase, ademais de para producir calor e manter
a temperatura corporal, para producir o traballo mecanico
que realiza o organismo. Calor e traballo eran duas for-
mas dunha mesma cousa: a enerxia. Os argumentos de
Mayer tampouco foron convincentes.

Benjamin Thompson (1753-1814).

James Prescott Joule (1818-1889).

Ao mesmo tempo, o fisico britdnico James Prescott Joule estudou a calor producida ao axitar
auga mecanicamente cunhas pas, que se movian cando caian unhas pesas. A enerxia poten-

cial das pesas transformabase
en calor e a temperatura da
auga aumentaba. Despois de

realizar mais experiencias,

concluiu que a realizacion de Auga

traballo sobre un sistema pode Rodade
pas fixas

producir o mesmo efecto que
a adicion de calor. Joule publi-
cou as suas conclusions, pero
a relacion entre calor e traba-
llo non foi aceptada de forma
xeneralizada porque procedia
dun cientifico considerado
“non-ortodoxo”.

Roda
. depas
xiratorias

Illamento

o

ﬁlll

Peso

Un aparello como este foi o0 que empregou Joule para estudar o equivalente

mecanico da calor.
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O home que, por fin, convenceu os cientificos da equivalencia entre a calor e o traballo
foi o fisico aleman Hermann Ludwing von Helmholtz, que en 1847 publica o principio de
conservacion da enerxia. O seu traballo convenceu a William Thomson (Lord Kelvin) e a
Faraday, e estes fixeron que os traballos de Joule se aceptaran gradualmente. Mayer viu
como se atribuian a Joule ideas que el consideraba propias, chegando a intentar suicidarse e

a pasar dous anos nun asilo mental. Q W

A partir de enton considerouse que tanto a calor como o traballo son duas formas de ener-
xia en transito, que poden converterse noutras formas de enerxia, pero non algo que os
corpos “tefien”. Ao ser formas de enerxia, a stia unidade no SI ¢ o xulio, J, (nome que se lle
deu en honor a Joule).

Se queremos falar da enerxia que ten un sistema, debemos empregar outra magnitude cha-
mada enerxia interna, U, que ¢ a suma de todas as enerxias das particulas que compoiien
o sistema (enerxia electronica, enerxia nuclear, enerxia de rotacion, enerxia de vibracion,
enerxia de translacion...) e que determina a sua temperatura’. A enerxia interna depende da
cantidade de particulas do sistema, enton depende da masa e serd unha magnitude extensiva.

LEER |Posto que en toda reaccion quimica hai un reagrupamento dos dtomos dos reactivos para
formar os produtos, rdmpense alglins enlaces e formanse outros novos, co que a enerxia
interna dos reactivos sera distinta da dos produtos. A variacion da enerxia interna durante as
reaccions quimicas s6 depende da natureza dos reactivos e produtos, non das etapas polas
que transcorre 0 proceso, entén a enerxia interna € unha funcion de estado. O seu valor ab-
soluto ¢ descofiecido e s6 poderemos calcular as stias variacions entre dous estados.

O primeiro principio da termodindmica foi enunciado polo fisico e mateméatico aleméan
Rudolf J. E. Clausius en 1848. E unha aplicacion do principio de conservacion da enerxia
e di: a enerxia dun sistema mais a dos arredores consérvase. Asi, se a cantidade de enerxia
dun sistema diminue, a enerxia dos seus arredores debe aumentar.

De todas as posibeis formas de enerxia que se consomen e producen nunha reaccion quimica
(calor, traballo, enerxia eléctrica, enerxia luminosa etc.), de momento, s6 consideraremos a
calor e o traballo. son los sistemas quimicos

~ . mas habituales
Supofiamos un sistema formado por un

gas pechado nun cilindro cun émbole .-l . |
moébil que se pode desprazar seii roza-
mento como o da figura.

O sistema ten unha enerxia interna U,
Podemos facer que a enerxia interna

aumente até un novo valor U, se lle co- [y 3 2 (|
municamos enerxia en forma de calor ou S AIL

se realizamos un traballo sobre el, por | 1 ) T T T
exemplo movendo o émbolo para que o T T

gas se comprima. A variacion de enerxia
interna foi positiva. 2= "

Recuerda: V=S-Al
2 Canto maior sexa a enerxia interna dun sistema maior sera a sla temperatura. Para un gas ideal a enerxia interr P=F/S
temperatura, non depende nin do volume nin da presién.
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A enerxia interna do sistema diminuira se este perde enerxia en forma de calor ou se realiza
un traballo de expansion. A variacion de enerxia interna neste caso € negativa.

Segundo isto, pddese facer outro enunciado do primeiro principio da termodinamica no
que se explica como afectan os intercambios de calor e traballo 4 enerxia dun sistema: @
variacion de enerxia interna dun sistema é igual a suma da calor e o traballo que o sistema
intercambia co seu contorno’.

Nun sistema illado non hai intercambio de enerxia co contorno, entéon tamén se pode enun-
ciar o primeiro principio dicindo que: a enerxia interna dun sistema illado permanece cons-
tante (AU = 0).

Nunha reaccion quimica AU representa a diferenza de enerxia interna entre o estado final
(produtos) e o estado inicial (reactivos): AU = U — U,, co que o primeiro principio se pode
expresar:

AU=q+W

E necesario establecer un criterio de signos. A [UPAC recomenda o seguinte:
e Calor cedida polo sistema => signo negativo. Proceso exotérmico.

e Calor absorbida polo sistema = signo

positivo. Proceso endotérmico. () Q —» W ()

o Traballo realizado polo sistema = signo
negativo.

» <

e Traballo realizado por forzas externas (-)g € -y ()
sobre o sistema = signo positivo.

Na meirande parte das reaccions quimicas existe un traballo de expansion (negativo) ou de
compresion (positivo), polo xeral, en contra ou a favor dunha presion atmosférica constante.
No caso do gas pechado no cilindro con émbolo mobil, o traballo de expansion valera:

W=-F-A
Polo que a expresion do primeiro principio se transforma en: el signo negativo surge
_ _ porque es una
AU=q-F-Al EXPANSION

Se agora temos en conta que a forza realizada sera o produto da presion externa, P, contra a
que ten lugar o movemento, pola superficie do émbolo, S:

AU=g-P-S-Al

Como S - Al = AV, a expresion do primeiro principio cando s6 existe traballo de expansion
ou compresion seré:

AU=g-P-AV

3 Como consecuencia do primeiro principio da termodinamica, en calquera maquina fai falla certa cantidade de enerxia para produ-
cir traballo ou, o que é o mesmo, é imposibel que unha maquina realice traballo sen necesidade de enerxia. Unha maquina hipo-
tética destas caracteristicas denominase mobil perpetuo de primeira especie, polo que, &s veces, se enuncia o primeiro principio
dicindo que é imposibel que exista un mébil perpetuo de primeira especie.
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¢ A un determinado sistema comunicouselle unha cantidade de calor de 800 calorias € o sistema

Resolucion:

4,087
1 cal

q =800 cal =3344]

EXERCICIO RESOLTO

realizou un traballo de 2 kJ, cal é a variacion que experimentou a sua enerxia interna?

Comezaremos por converter a cantidade de calor a unidades do SI, ¢ dicir, a xulios:

A calor € positiva porque ¢ unha calor gafiada polo sistema. Con todo, o traballo sera negativo por
ser un traballo realizado polo sistema:

W=-20001]

Aplicando a expresion do primeiro principio:

AU =g+ W=3344-2000=13441]

A enerxia interna ten unha variacion positiva, aumentou 1344 J.

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

Ainda que o primeiro principio
se pode aplicar a reaccidons en
calquera estado, sen limitacion
ningunha, referirémonos a duas
situacions especialmente sinxe-
las: os procesos nos que o volu-
me permanece constante € aque-
les nos que a presion € constan-
te, sendo este ultimo caso o que
mais nos interesara.

e Procesos a volume constan-
te: cando realizamos a reac-
cion nunha bomba calorimé-
trica (figura 3.1) na que non
pode haber contraccion ou di-
latacion do sistema e o proce-
so ocorre a volume constante,
AV = 0. A calor absorbida ou
cedida coincide coa variacion
de enerxia interna:

r Axitador Bateria

Entradade
osixeno

Termdmetro

Bomba

Fluido do

calorimetro Camisa illante

Osixeno Mostra no crisol coa
baixo presion bobina de acendido
(arame de ferro)

Figura 3.1. Bomba calorimetra.
AU=gq,—P-AV

AU=gq, Ec(1)
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Se o sistema absorbe calor, a enerxia interna aumenta. Se o sistema desprende calor, a
enerxia interna diminte.

e Procesos a presion constante: atopdmolos na maioria das reaccions, xa que nos labora-
torios e na industria se adoita traballar a presion atmosférica.

AU=gq,~P-AV
g, =AU+P-AV

LEER q,=AU+P-(V-V,)
g, =U-U,+P-V—P"V,
qg,=U+P-V—(U,+P-V,)
Introdicese unha nova funcion de estado, denominada entalpia, H, tal que:
H=U+P-V
Segundo isto, a presion constante:
MUY IMP q,=H-H,
Mirar juntp
gg?éﬁ;?c%rama q,=AH Ec(2)
pag 135

Nunha reaccioén quimica, o estado inicial son os reactivos e o estado final son os produtos
obtidos, polo tanto, a variacion de entalpia para a reaccion® sera a diferenza entre a entalpia
dos produtos e a dos reactivos:

2H

reactivos

AI_]reaccic'tn = Z]_]p

rodutos

Se a reaccion ¢é exotérmica (desprende calor), a calor é negativa, polo que a variacion de
entalpia serd negativa, enton: H, s < Hieactivos-

Se a reaccion € endotérmica (absorbe calor), a calor € positiva e a variacion de entalpia sera
pOSltha € Hprodulos > [—Ireactivos'

A entalpia é unha magnitude extensiva e funcion de estado.

Lembra que:
AH > 0 = Proceso endotérmico.

AH <0 = Proceso exotérmico.

Visto isto, estamos en condicions de establecer unha relacion entre a calor a presién cons-
tante e a calor a volume constante:

AU=gq,
AH =g,

4 Acostumase denominar entalpia de reaccion & variacion de entalpia de reaccién, ainda que sempre se representa como AH ou AH,.
Os valores absolutos das entalpias non se cofiecen, s6 podemos determinar os das suas variacions.
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En procesos a presion constante g, = AU + P - AV. A partir desta expresion podemos obter
duas expresions equivalentes que relacionan a calor a presion constante e a calor a volume
constante (ou AU e AH):

AH=AU+P-AV
q,=q,tP-AV
¢ En reaccions nas que todas as substancias que intervefien son liquidos ou so6lidos, as va-
riacioéns de volume son desprezabeis (AV = 0), co que:
AU=AH
9, = 4,

¢ Se na reaccion interveflen gases, as variacions de volume poden ser considerabeis e hai
que avalialas. Supofiendo que os gases se comportan como gases ideais e que a tempera-
tura ten un valor determinado:

P-AV=An-R-T

Substituindo isto nas expresions anteriores:

AH=AU+An-R-T Ec. (3)
4,=¢,tAn-R-T

Matematicamente:
Se na reaccion aumenta o numero de moles de gas (An > 0) entoén g, > ¢,
Se na reaccion diminte o numero de moles de gas (An < 0) entén g, < ¢,

Se na reaccion non varia o niimero de moles de gas (An = 0) entén g, = g,

E importante observar que segundo sexa o signo destas calores, a relacion obtida coinci-
dird ou non coa relacién en valor absoluto. En procesos endotérmicos coincide, pero se
0 proceso é exotérmico (signo negativo para a calor) o valor maior sera o mais pequeno
en valor absoluto. Normalmente é mais significativo o valor absoluto, xa que o signo s6
indica se é unha calor cedida ou absorbida. Lembra matizar estes aspectos cando fagas
razoamentos deste tipo.

V =cte lP (1 atm) P@1 atm)l

| R

. ﬁ N,+ 3H,

2NH;

2NH;, N,+ 3H,

e~ —— | e S |
A descomposicion do amoniaco en nitroxeno e hidroxeno & un proceso endotérmico. g, > g, porque, a presion constante,
Sse consome a enerxia necesaria para o proceso mais a necesaria para realizar o traballo de expansion.
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Ao ser a entalpia unha funcion de estado, cando un sistema evoluciona dun estado inicial
(reactivos) a outro estado final (produtos), podemos visualizar a variacion de entalpia me-
diante un diagrama entalpico, no que se representan sobre unha escala de enerxias as en-
talpias de reactivos e de produtos.

Non cofieceremos os valores absolutos das entalpias, pero si a sia variacion, que medimos
en forma de calor a presion constante, polo tanto, a escala de entalpias que representamos
no eixe de ordenadas ten unha orixe arbitraria.

Son diagramas entalpicos, por exemplo:

A A
H Produtos H
A
/ Absorcion | R
/' decalor % AH<0
9 AH>0 ' Desprendemento
Reactivos \ de calor

Produtos

Reaccién endotérmica Reaccién exotérmica

# Ao vaporizarse 1 mol de auga liquida, & temperatura de ebulicion e a 1 atmosfera de presion,
absorbense 9,7 kcal. Calcula: a) O traballo que realiza o sistema sobre a atmosfera que o
rodea, sabendo que o volume de 1 mol de auga liquida, a 373 K, ¢ 0,019 litros, e supoiiendo
que o vapor de auga se comporta como gas ideal. b) A variacion de entalpia e a variacion de
enerxia interna do proceso.

Resolucion:

a) Xa que so consideraremos o traballo de expansion: W=—P - AV
AV=V-V,
O volume inicial é: V,=0,019 L

O volume final, V, calculase, supofiendo comportamento ideal, a partir da ecuacion de estado
dos gases ideais e tendo en conta que a temperatura de ebulicion da auga ¢ 100 °C =373 K:

P-V=n-R-T

1-V=1-0,082:373

V=30,591
AV=V-V,=30,59-0,019=30,57 L

Se queremos calcular o traballo en unidades do SI, debemos converter a variacion de volume a
unidades adecuadas e expresar a presion en pascais:

3
10° dm?
W=—-P-AV=-1,013-10°-3,057-102=-3097 J=-3,1 kJ

30,57 L= 30,57 dm?- =3,057-102 m’
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b) A calor a presién constante, g,, coincide coa variacion de entalpia. O seu valor € 9,7 keal, que
convertemos en xulios:

4,181J
AH =g, =9,7 keal - =40,6kJ

1 keal
A variacion de enerxia interna calculase a partir da expresion do primeiro principio:

AU=q+W=40,6+(-3,1)=37,5kJ

Ao queimar 4,70 gramos de benceno liquido nunha bomba calorimétrica (a volume constante)
e a 25 °C, despréndense 196,5 kJ. Calcula a calor de combustion do benceno a presion cons-
tante.

Resolucion:

Como a calor a volume constante ¢ unha calor desprendida, serd negativa. Ademais podemos
calcular a cantidade desprendida para a combustion de 1 mol de benceno:

M(CH,) =178

196,5k] 78 gC,Hy 10°7J
q,=— : : =-3,26 - 10° J/mol = -3260 kJ/mol
470g 1molCsHy, 1KkJ

Arelacién: g, = g, + An - R - T, permitenos calcular a calor a presion constante.

An € a variacién do numero de moles de gas, que obteremos observando a ecuacion de combustion
do benceno:

CH(1) + 15/2 O,(g) = 6 CO,(g) + 3 H,0(1)
An=6-15/2=-1,5 moles

g, =q,+An-R-T=-327-106 + (-1,5) - 8,31 - 298 =-3,274-106 J/mol = —3274 kJ/mol

Observa que a calor a presion constante ¢ numericamente menor que a calor a volume cons-
tante, pero o que realmente ten significado ¢ o seu valor absoluto, que é maior para a calor
a presion constante, polo tanto, despréndese mais calor a presion constante que a volume
constante.

Para a reaccion de combustion do butano: 2 C,H,,(g) + 13 O,(g) = 8 CO,(g) + 10 H,O(g) AH < 0.
Indica razoadamente se, & mesma temperatura, a calor desprendida a presion constante € igual,
maior ou menor que a calor desprendida a volume constante.

Resolucion:

Como g, =AH e AH <0, a calor a presién constante serd negativa. A relacion entre a calor a pre-
si6n constante e a calor a volume constante vén dada por: g, = g, + An - R - T. Se observamos a
ecuacion do proceso podemos calcular a variacion do niimero de moles de gas:

An=8+10-13-2=3

An >0, entdn a calor a presion constante serd numericamente maior que a calor a volume constan-
te, pero como ¢ negativa, o valor absoluto da calor a presion constante sera menor que o da calor
a volume constante. E dicir, despréndese menos calor a presion constante que a volume constante.
A razon € que parte da calor desprendida pola reaccion, cando se realiza a presion constante, se
emprega no traballo de expansion (aumento de volume).



ECUACIONS TERMOQUIMICAS

;Qué son?As ecuacions termoquimicas son aquelas nas que, ademais de indicar as formulas de re-

LEER

activos e produtos cos seus coeficientes estequiométricos, se indica o estado de agregacion
(solido, liquido, disoluciéon acuosa ou gas) de cada substancia que intervén no proceso ¢
a calor que absorbe ou desprende o proceso (como sumando ou en forma de AH ou AU).

Se se indica a calor absorbida ou desprendida no proceso en forma de variacion de entalpia
ou de enerxia interna debemos ter en conta:

¢ Que nos informan de se o proceso ocorre a presion constante ou a volume constante.

e Como estas magnitudes tefien dimensions de enerxia, exprésanse en kJ ou, en ocasions,
en kcal.

« Como son magnitudes extensivas, varian coa cantidade de materia, polo que case sempre
se refiren a un mol: kJ/mol ou kcal/mol.

¢ De non aparecer referidas a unha cantidade de materia, o valor dado corresponde as can-
tidades que indican os coeficientes da ecuacion.

¢ Se as condicions nas que se mediron os seus valores son condicions estandar (25 °C e
1 atm) simbolizaranse como AH® ¢ AU".

Por exemplo, podemos escribir a ecuacion termoquimica para a combustion do propano:

C;Hg(g) + 5 O,(g) = 3 CO,(g) +4 H,O(1) + 2180 kJ

Ou tamén:

C,Hy(g) + 5 0,(g) = 3 CO,(g) + 4 H,O(l) AH°=-2180 kJ/mol

En ambos casos temos informacion sobre a calor desprendida no proceso, pero a segunda
ecuacion inférmanos, ademais, de que o proceso desprende esa calor cando se realiza a pre-
sion constante e en condicions estandar. Esto é o que mais se emprega.

A variacion de entalpia dun proceso acostimase chamar entalpia de reaccion, pero hai oca-
sions nas que se fai referencia ao tipo de proceso, por exemplo:

o Entalpia de combustion: ¢ a enerxia térmica desprendida cando un mol de substancia
arde completamente en osixeno a presion constante. Acostimase determinar a calor
de combustion a volume constante, nunha bomba calorimétrica, e a partir deste dato
calculase a entalpia de combustion.

« Entalpia de disociacion: é a enerxia necesaria para descompoiier, a presion constante, un
mol de substancia nos seus atomos constituintes en estado gasoso. Sempre € positiva.

o Entalpias de cambios de estado (de vaporizacion, fusion, sublimacion...): representan
a enerxia posta en xogo cando un mol de substancia cambia de estado de agregacion, a
presion e temperatura constante. Tamén se chaman calores latentes.

o Entalpia de disolucion: ¢ a enerxia intercambiada, a presion constante, cando un mol
dunha substancia se disolve totalmente nunha cantidade suficiente de disolvente, de
forma que por posterior diluciéon non se produza ningun intercambio de enerxia.
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A partir de esE

+ Cando, en condicions estandar, 1 gramo de cobre reacciona con osixeno para formar 6xido de
cobre(Il) (sélido), despréndense 2,44 kJ. Escribe a ecuacion termoquimica do proceso.

Resolucion:

Se imos escribir a ecuacion para 1 mol de cobre, debemos calcular a calor desprendida para esa
cantidade que, como se mediu a presion constante e en condicions estandar, sera a entalpia normal
da reaccion.

A,(Cu)=63,5

EXERCICIO RESOLTO

244k] 63,5gCu
1gCu 1 mol

q,=AH°=~— =155 kJ/mol

A ecuacién termoquimica do proceso sera:
Cu(s) + 1/2 O,(g) = CuO(s) + 155 kJ
Ou mellor:

Cu(s) + 1/2 04(g) = CuO(s) AH° =-155 kJ/mol

NTALPIA NORMAL DE FORMACION

calculamos todas las demas

mm 138

e se tiveran que tabular as entalpias de todas as reaccions que se poden realizar a presion
constante, a lista seria interminabel.

Un composto determinado pode intervir en miles de reaccions quimicas, pero so6 se tabula
unha delas, aquela na que se forma o composto a partir dos seus elementos no estado de
agregacion no que se atopan, normalmente, en condicions estandar.

Definese a entalpia normal ou estindar de formacion dun composto, AH ¢, tamén chama-
da calor de formacion, como: a variacion de entalpia que ten lugar cando se forma un mol
de composto a partir dos elementos que o constitien, no estado de agregacion mais estdabel
en condicions estandar.

Pola propia definicion da entalpia de formacion, asignaselle un valor de cero aos elementos
no seu estado mais normal en condicions estandar.

Os valores de AH ¢, estan tabulados, alguns deles podense ver na taboa 3-1.

Observando esta tdboa, vemos que case
todos os valores son negativos (reaccions
exotérmicas), polo que o proceso inverso,
a descomposiciéon dos compostos, adoita
ser endotérmico. Canto mais negativos se-
xan os valores de AH ¢, mais estabel ¢ o
composto correspondente.

As entalpias normais de formacion son ti-
les para calcular entalpias reacciéon, como
veremos a continuacion.

Reaccién exotérmica.
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Compostos inorganicos | AH¢(kJ/mol) Compostos organicos AH: (kJ/mol)
H,O (g) -241,8 Metano, CH,(g) -749
H,0O() -285.8 Etano, C,H,(g) -84,7
HF(g) -268,6 Etileno, C,H,(g) +52,3
HCl(g) -92,3 Acetileno, C,H,(g) +226,7
HBr(g) -36,2 Propano, C;Hg(g) -103,8
HI(g) +25,9 Propeno, C;H,(g) +20,4
H,S(g) -20,6 Propadieno, C,;H,(g) +192,1
LiCl(s) -408,8 Propino, C;H,(g) +185,4
NaCl(s) -411,0 n-Butano, C,H,,(g) -124,7
KClI(s) -435,9 iso-Butano, C,H,(g) -131,6
KClI(s) -435,9 1-Buteno, C,Hg(g) +1,2
MgCly(s) -641,8 cis-2-Buteno, C,Hg(g) -57
CaO(s) -635,1 trans-2-Buteno, C,Hg(g) -10,0
Ca(OH),(s) -985,8 1-Butino, C,H,(g) +165,7
CaCO4(s) -1206,9 2-Butino, C,H,(g) +148,0
BaCO,(s) -1216,7 1,2-Butadieno, C,H,(g) +165,5
BaSO,(s) -1444,7 1,3-Butadieno, C,H,(g) +111,9
BF4(g) -1110,4 n-Pentano, C;H,,(g) -146,4
BCl,(g) -395,4 n-Hexano, C;H,,(g) -167,2
AlCl(s) -695,4 n-Octano, CgH4(1) -249,9
ALO(s) -1669,8 Benceno, C;H(l) +49,0
CO(g) -110,5 Metanol, CH,OH(l) -238,6
CO,(g) -3935 Etanol, C,H.OH(l) -277,6
NO(g) +90,4 Metanal, HCHO(g) -115,9
NO,(g) +33,8 Etanal, CH,-CHO(g) -166,4
N,O,(g) +9,2 Acido metanoico, HCOOH(l) -409,2
NH,(g) -46,2 Acido etanoico, CH,-COOH(l) -487,0
SO,(g) -296,1 Clorometano, CH,Cl(g) -82,0
SO,(g) -395,2 Cloroformo, CHCI,(1) -131,8
CLO(g) +76,1 Tetracloruro de carbono, CCl(1) -139,3
ClO, (g) +103,3 Ciclohexano, C;H,,(1) -61,9

Taboa 3-1. Entalpias normais de formacion dalguns compostos.
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LEI DE HESS Definicion: pag 141

Esta lei foi enunciada polo fisico ruso Germain Henri Hess en 1840 e fai referencia a adi-
tividade das entalpias de reaccion. Baséase no feito de que a entalpia sexa unha funcién de
estado, polo que a sua variacion s6 depende dos estados inicial e final e nunca das etapas
polas que transcorreu a reaccion.

Por exemplo, o CO,(g) pddese obter nunha soa etapa a partir de C(s) e O,(g), ou en duas
etapas: unha primeira na que reaccionan C(s) e O,(g) para producir CO(g), seguida doutra
na que o CO(g) reaccionara con mais O, para producir o CO,. Como a entalpia € funcion de
estado, a do proceso nunha soa etapa, AH,, debe de ser igual 4 suma das que lle correspon-
den 4s duas etapas, AH, e AH_, polo tanto:

AH,=AH, + AH,

Isto podese apreciar facilmente observando o seguinte diagrama entalpico:

il Ce+0e)
i AHbi CO(g) +1/2 O,(g)
o
e L
i\ o

Y

Podemos cofiecer calquera destas entalpias a partir das outras, por exemplo, a entalpia da
reaccion de formacion do CO, DHb, calculase segundo:

AH,=AH,— AH,
Chegamos 4 mesma conclusion se observamos as ecuacions dos procesos implicados:
(@) C(s) + 04(g) = COL(g) AH, =-393,5kJ
(b) C(s) +1/2 Oy(g) = CO(g) AH,="?
(c) CO(g) + 1/2 O,(g) = CO,(g) AH,=-283,1 k]

Vese que se pode obter a ecuacion de entalpia descofiecida (b) ao restar a ecuacion (c) da (a):

(@) C(s) +Ox(g) = CO\p)
(-¢) COx(g) = CO(g) + 1/2 Oy(g)

(b) C(s) + 172 04(g) = CO(g)

Se facemos a mesma operacion coas entalpias de cada etapa obtemos: AH,— AH, = AH,, que
¢ a relacion que obtiveramos antes.

Facendo calculos: AH, =AH,—AH,=-393,5—-(-283,1)=-110,4 kJ



Este tipo de razoamento recollese na lei de Hess: se unha reaccion se pode expresar como
combinacion alxébrica doutras, a sua entalpia de reaccion é igual ¢ mesma combinacion
alxébrica das entalpias das reaccions parciais.

A lei de Hess dinos que podemos tratar as ecuacions termoquimicas como se fosen ecuacions
alxébricas; poderemos multiplicalas ou dividilas por nimeros enteiros e sumalas ou restalas’
para obter a ecuacion quimica de entalpia descofiecida. Facendo as mesmas operacions coas
entalpias destas ecuacions obteremos a entalpia buscada.

Esta lei ¢ especialmente 1itil nos casos nos que non € posibel determinar experimentalmente
a entalpia de reaccion, como no caso da entalpia de formacion do CO, que non se pode medir
no laboratorio e que acabamos de ver como se calcula.

Como consecuencia, xa que todas as reaccions se poden obter dunha combinacién das ecua-
cions de formacion dos seus reactivos e produtos (multiplicando as ecuacions de formacion
de reactivos e produtos polos coeficientes estequiométricos, n, que os acompafian na ecua-
cion que queremos obter, e restando as que corresponden a reactivos), poderanse calcular as
entalpias de reaccion a partir dos datos tabulados:

AH?=2n - AH} (produtos) —Xn - AH (reactivos)

# Cando fermenta a glicosa (C4H,,0;), obtense etanol (C,H;OH) e didéxido de carbono. Sabendo que
a entalpia de combustion da glicosa ¢ —2813 kJ/mol, e que a entalpia de combustion do etanol é
—1367 kJ/mol, calcula a entalpia para a fermentacion da glicosa e di se o proceso € exotérmico ou
endotérmico.

Resolucion:

Como cofiecemos os datos das entalpias de combustion do etanol e da glicosa, escribimos as
ecuacions correspondentes a estes procesos:

(1) CH,04(s) +6 O,(g) = 6 CO,(g) + 6 H,O(1) AH, =-2813 kJ/mol
(2) C,H;OH(I) +3 O,(g) = 2 CO,(g) + 3 H,0(l) AH, =-1367 kJ/mol
Queremos obter a entalpia para a fermentacion da glicosa:

CH,,04(s) = 2 C,H,0H(I) + 2 CO,(g) AH?

Se multiplicamos por 2 a ecuacion (2) e lla restamos & ecuacion (1), obteremos a ecuaciéon de
fermentacion da glicosa:

CsH,,04(s) + 6 Oy(g) = 6 CO,(g) + 6 H,O(l)

4 CO,(g) + 6 H,O(l) = 2 C,H,OH(l) + 6 O,(g)

CsH,,04(s) = 2 C,H;OH(I) +2 CO4(g)

Polo tanto, a entalpia desta reaccion obterase combinando do mesmo xeito as entalpias AH, e AH,:
AH=AH,-2-AH,=-2813 —2(-1367) =79 kJ/mol

Ao ser AH < 0, despréndese calor a presion constante, polo que o proceso é exotérmico.

5 Restar unha ecuacioén e sumar a inversa, é dicir, intercambiar reactivos e produtos.
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# As entalpias normais de formacion do butano(g), auga(l) e diéxido de carbono(g) son, respecti-
vamente: —125, —286 ¢ —394 kJ/mol. a) Formula a reaccion de combustion completa do butano.
b) Calcula o numero total de kcal que unha bombona de butano de 4 kg ¢ capaz de subministrar.
¢) Calcula o volume de osixeno, medido en condicidns estandar, que se consumira na combustion
de todo o butano contido na bombona. Dato: 1 kcal = 4,18 kJ.

Resolucion:
a) C,H () + 13/2 O,(g) = 4 CO,(g) + 5 H,O(l)

EXERCICIO RESOLTO

b) Empregando a lei de Hess podese obter a entalpia de combustion do butano a partir das ental-
pias de formacion dos produtos e reactivos desa reaccion:

AHS = 2n - AHS (produtos) — 2n - AHY (reactivos)
AH® =4 - AH$(CO,) + 5 - AH$(H,0) — AH%(C,H,o) — 13/2 - AH%(O,)
AHS = 4(-394) + 5(-286) — (-125) — 0 =-2881 kJ/mol.

Se cada mol de butano que se queima desprende 2881 kJ, podemos calcular a calor cedida pola
bombona de 4 kg de butano:

M,(C,H,p) = 58
1000 g 1 mol C,H,, 2881 kJ 1 keal
1 kg 58gCH,, 1molCH,, 4,18kJ

4kgde C,H,, =4,75 - 10* kcal despréndense.

1000g 1mol C;H,, 13/2mol O,
lkg 58gCH, 85gCH,
PV=nR-T

|- V=448 - 0,082 - 298

c)4 kg de C,H,, = 448 mol O, consémense.

V'=1,09 - 10* L de osixeno que se consomen.

AS ENTALP!'AS DE ENLACE E A ENTALPIA
DE REACCION

En ocasions € interesante calcular a entalpia dunha reacciéon ainda que sexa de forma
aproximada. Isto pddese conseguir empregando unha nova magnitude, a enerxia de enlace
ou entalpia de enlace, que se define como: a enerxia que se necesita comunicar para
romper un mol de enlaces.

Os valores das enerxias de enlace dependen do tipo de enlace considerado e estan tabulados
(tdboa 3-2). Como a enerxia dun enlace depende da molécula na que se atope, pola influencia
dos atomos vecifios, os valores que aparecen na tdboa son valores medios.

En toda reaccion quimica rémpense enlaces en reactivos (subministrando enerxia) e
formanse enlaces nos produtos (desprendendo enerxia), entdn a entalpia de reaccion
calcularase segundo’:

6 Ahora de consultar tdboas convén fixarse en que os valores sexan positivos, xa que definimos as enerxias de enlace como enerxias
que hai que comunicar para romper enlaces e formulamos a ecuacion segundo este criterio. Nalguns textos definense as enerxias
de enlace como enerxias desprendidas cando se forma un enlace, co que os valores son negativos; para seguir usando a ecuacion
indicada arriba conveteranse a valores positivos sempre.



AHC=2>n - AH® (enlaces rotos) —2>n - AH® (enlaces formados)

Sempre que se utilice a ecuacion anterior, débese ter en conta que os resultados obtidos son

aproximados e que sé se pode empregar:

¢ Se os compostos son covalentes moleculares sinxelos.

¢ Se todas as moléculas estan en estado gas.

Enlace | Enerxia(kJ/mol) Enlace | Enerxia(kJ/mol) Enlace | Enerxia(kJ/mol)
H-H 436 C-N 285 O-F 184
C-H 415 c-0 352 F-F 155
N-H 389 C-F 481 Cl-Cl 243
O-H 460 C-Cl 335 Br-Br 192
F-H 563 C-Br 280 I-I 151
Cl-H 431 C-1 213 S-S 213
Br-H 366 N-N 159 C=C 611
I-H 299 N-F 272 C=0 730
Si-H 293 N-Cl1 192 C=N 615
S-H 339 0-0 142 C=S 477
Cc-C 347 O-Si 368 O=0 494
N=N 418 C=N 887 C=C 830

Taboa 3-2. Enerxias dalguns enlaces en condiciéns estandar.

EX.RESOLTO

Resolucion:

AH® = 2AH® (enlaces rotos) — 2AH® (enlaces formados)

+ Empregando os datos da taboa 2, calcula a entalpia da reaccion: H,(g) + Cl,(g) = 2 HCI(g).

Nesta reaccion rompense os enlaces H-H e CI-Cl e formanse dous enlaces H-Cl, polo tanto:

AH® = AH°(H-H) + AH*(C1-Cl) — 2AH°(H-Cl) = 436 + 243 — 2(431) = —183 kJ

DETERMINACIﬁN DE CALORES DE
REACCION POR MEDIDAS CALORIMETRICAS

Leer fundamento en Openstax; si dudas hacer ejercicios ELORTEGUI

Para realizar a medicion da calor transferida nun proceso, emprégase un instrumento cha-
mado calorimetro.

Un calorimetro consiste esencialmente nun vaso de paredes malas transmisoras da calor, xe-
ralmente unha dobre parede cun material illante ou baleiro no seu interior. Vai provisto dunha
tapa, tamén illante, e de buracos para un tapén, un axitador e un termometro (figura 3.2).
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No interior do calorimetro botase _
ermometro

auga e midese a sua temperatura Axitador

co termometro, despois de uni- Tapén

formala co axitador. Cando a re- llante

accion € entre disolucions, serve

a auga que tefien estas como di-

solvente.

A calor cedida na reaccion, g, ab-
sorbena a auga ¢ o calorimetro,
que pasan a ter outra temperatu-
ra que podemos medir. Cofiecida
a variacion de temperatura, AT,

poderemos calcular a calor da re- e
accion: Figura; 3.2 Calorimetro.
qcedida = — 4 absorbida
q=- (qa + qcalon’metro) .
Gug=m " C, " AT DISOLUCIQN
Como trabajamos con
Onde m = masa de auga e ¢, = calor especifica da auga’. disoluciones diluidas:
*ce(dis)=ce(H20)
q calorimetro — C “AT *denS(diS):denS(HZO)

Onde C = capacidade calorifica do calorimetro, constante propia de cada calorimetro.
=—(m-c,- AT+ C-AT)

En ocasions, en lugar de cofiecer a capacidade calorifica do calorimetro, coflecemos o seu
equivalente en auga, m,, ¢ dicir, a masa de auga que absorberia ou desprenderia a mesma
cantidade de calor que o calorimetro con todos os seus accesorios. Neste caso:

Ycalorimetro . Me ™ Co * AT
:,(m ", .AT+me. Ce'AT)
g=—(m+m)-c, AT

As calores determinadas neste tipo de calorimetros son calores a presion constante, xa que
non temos un recipiente hermeticamente pechado.

As calores de reaccion a volume constante midense nun tipo especial de calorimetros cha-
mados bombas calorimétricas que se empregan, sobre todo, no célculo das calores de
combustion.

Unha bomba calorimétrica € un recipiente de aceiro, indeformabel mecanicamente e herme-
ticamente pechado, que se introduce noutro recipiente exterior illado e cheo de auga (ver
figura 1.1). As paredes do recipiente de aceiro permiten o paso da calor de reaccion ao seu
través, pero como non permiten que varie o volume, a cantidade de calor intercambiada sera
a calor a volume constante, g..

7 A calor especifica da auga € 1 cal g7 °C" ou 4180 J kg™ K™'. As unidades da calor especifica indicannos as unidades para o resto
de magnitudes (masa, temperatura, calor).
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Para iniciar a combustion, emprégase un arame de ignicion, en contacto coa mostra, que se
pon incandescente cando por el pasa corrente eléctrica procedente dunha bateria. A calor
desprendida na combustién da mostra absérbena a auga e a bomba calorimétrica.

A temperatura inicial e final da auga uniférmase grazas a un axitador ¢ midese cun termoé-
metro, permitindonos o calculo da calor de combustion como vimos antes:

qcedida — — absorbida

G reaccion — — (qauga + qbomba)
qg=—(@m-c,- AT+ C-AT)

Neste caso C = capacidade calorifica da bomba.

# Calcula a calor de disolucion do NaOH(s) na auga (a T e P do laboratorio) supoilendo que unha
masa de 2,15 g de hidréxido de sodio se disolve en 450 ml de auga nun calorimetro que ten un
equivalente en auga de 43 g. O aumento de temperatura da auga foi de 1,1 °C.

Resolucion:

A densidade da auga ¢ 1 g/ml, polo que 450 ml de auga tefien unha masa de 450 g. Utilizamos a
calor especifica da auga = 1 cal/g °C, polo que obteremos a calor en calorias ¢ debemos expresar a
masa en gramos e a temperatura en °C.

EXERCICIO RESOLTO

Geedido = — Gabsorvido

9=~ (uuga T eatorimerro)

q=—(m-c,-AT+m, - c,- AT)

g=—(m+m,) c. AT

g=—(450+43) - 11,1 =-542 cal
4,181

cal

—542 cal - =-22661J

Agora debemos de calcular a calor desprendida na disolucion de 1 mol de hidroxido de sodio:

-2266J 1kJ  40g NaOH
2,15g 10°J 1 mol NaOH

Calor molar de disolucion = ¢, = — =-42,2 kJ/mol

ESF,’DNTANE"JADE DOS PROCESQOS
QUIMICOS bisTinTO A EXOTERMICO

Areaccion de combustion da gasolina: C;H,,+ O, = 7 CO, + 8 H,O é unha reaccion esponta-
nea que desprende enerxia en forma de calor (AH® =—1150 kcal/mol). Se alguén pretendera
LEER| obter gasolina a partir dunha mestura de diéxido de carbono e auga, empregando a reaccion
inversa, perderia o tempo, xa que esa reaccion nunca tera lugar porque non ¢ espontanea.
Este € un pequeno exemplo da importancia de poder predicir se unha reaccion é posibel.

A termodindmica permitenos avaliar o sentido espontaneo da evolucion de calquera
proceso en determinadas condicions, ainda que non faga ningunha predicion sobre o
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tempo que transcorrerd até que se produza, so predi o que pode ter lugar. Se unha vez que
sabemos que unha reaccion pode ocorrer en determinadas condicions, resulta ser lenta,
podemos buscar métodos para acelerala; pero se non € posibel (se non ¢ espontanea) non
ocorrera nunca.

Chamase procesos espontaneos a aqueles procesos que, unha vez comezados, son capaces
de continuar sen intervencion de axentes exteriores.

Para Para determinadas condicions, todo proceso ten un determinado sentido espontaneo de
evolucion para pasar dun estado inicial a un estado de equilibrio, no que se detén a evolucion
do proceso. Existen moitos feitos que evidencian isto:

e Cando se deixa un liquido nun recipiente aberto, o liquido evapdrase espontaneamente
cara & atmosfera. O que non ocorre ¢ a condensacion espontanea de todo o vapor disperso
na atmosfera para xerar de novo o liquido inicial.

e Cando os cristais dun sélido solubel se pofien en contacto cun volume grande de
LEER  disolvente, disélvense espontaneamente. Pero que o soluto se separe do disolvente e
rexenere o solido de partida non € un proceso espontaneo.

e Cando se introduce un anaco de ferro nunha disolucion de sulfato de cobre(Il), de cor
azul, producese espontaneamente a decoracion da disolucion, que agora € de sulfato de
ferro(I), e aparece un depdsito de cobre metal sobre o ferro ou no fondo do recipiente.
En cambio, se se introduce cobre metal nunha disolucion de sulfato de ferro(Il), non se
produce ningunha variacién aparente.

En todos estes exemplos, e en moitos outros que poderiamos citar, vemos que a espontanei-
dade da transformacion sempre ten un sentido determinado. Isto non indica que o proceso
se produza dunha maneira instantanea no sentido espontaneo, xa que o problema do tempo
require un estudo cinético, non termodinamico.
v
L%

| anditn

A disolucion dos sélidos solubeis & un proceso espontaneo. Os liquidos evapéranse espontaneamente.

Agora cabe preguntarse: cal é a causa deste sentido espontaneo de evolucion?, é posibel
avaliar esta espontaneidade dalgun xeito?
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Posto que moitos procesos espontaneos son exotérmicos, en 1870 Hans Peter Gorgen Julius
Thomsen e Pierre Eugéne Marcelin Berthelot enunciaron a regra ou principio de Berthelot
e Thomsen segundo o que: sempre que sexan posibeis varias transformacions quimicas, a
que se produce realmente é aquela que da lugar a un mdximo desprendemento de enerxia.
Noutras palabras: todo proceso espontaneo debe ser exotérmico.

Este principio parece razoabel porque o desprendemento de enerxia implica o paso dun
estado do sistema a outro de maior estabilidade. Con todo son moitas as excepcions a esta
regra, por exemplo:

e A fusiéon do xeo, a disolucion do sal na auga ou a evaporacion da auga son procesos
endotérmicos e espontaneos a temperatura ambiente.

¢ Nun equilibrio como: N,(g) + 3 H,(g) 5 2 NH,(g) AH <0, tanto a reaccion directa como
a inversa ocorreran espontaneamente, sendo a reaccion directa un proceso exotérmico ¢ a
inversa un proceso endotérmico.

o Existen casos de procesos exotérmicos que non son espontaneos, como a reaccion:
SO,(g) + 1/2 O4(g) = SO,(g), que ¢ exotérmica (AH =— 99 klJ/mol) e non ¢ espontanea a
temperatura ambiente.

Visto isto, parece 10xico pensar que, se ben hai unha tendencia dos sistemas a evolucionar a
un minimo de enerxia, o criterio entalpico € insuficiente para avaliar a espontaneidade dun
proceso e deberemos ter en conta algunha outra magnitude mais para predicir se o0 proceso
sera espontaneo.

SEGUNDO PRINCIPIO DA
TERMODINAMICA. CONCEPTO
DE ENTROPIA

O primeiro principio da Termodindmica dinos que a
enerxia se conserva, pero non pon limitacions as for-
mas de intercambio de enerxia térmica e mecénica.

O segundo principio da termodinamica, formulado
por Rudolf Clausius ¢ William Thomson (lord Kelvin)
en 1850 establece estas limitacions ao dicir que cal-
quera forma de enerxia se pode converter por enteiro
en calor, porén, cando a calor se transforma noutra
Jforma de enerxia nunca pode facelo de forma comple-
ta. Segundo isto, a transformacién de traballo en calor
non € un proceso completamente reversibel®.

8 Este segundo principio vén dicir que é imposibel construir unha maquina
ciclica que converta a calor en traballo de xeito indefinido. Tal maquina
denominase moébil perpetuo de segunda especie. Pédese enunciar o se-
gundo principio dicindo que é imposibel construir un maébil perpetuo de
segunda especie. William Thomson (lord Kelvin) (1824-1907).
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O segundo principio establece limitacions ao que € posibel, lembrandonos que a enerxia non
sempre se pode empregar da forma que queremos.

Hai diversos xeitos de enunciar este segundo principio. Calquera deles conduce, coa axu-
da dalgtn calculo que non imos reproducir aqui, a unha nova funcion de estado asociada
aos intercambios de calor. Esta nova magnitude ¢ a entropia do sistema, S.

Desde un punto de vista cuantitativo demdstrase que, en procesos reversibeis e a tempera-
tura constante, a variacion de entropia, AS, é igual 4 calor que intercambia o sistema, ¢,.,,
dividido entre a temperatura absoluta, T

qrev

AS=

T |0JO unidades!!

En procesos irreversibeis a variacion de entropia cumpre a relaci

qirrev

n:

AS>

Polo tanto, as unidades no SI para a entropia son J/K. Ademais, como a entropia é unha
magnitude extensiva (depende da cantidade de materia) acostimase referila a un mol de
substancia, expresandoa en J/mol K.

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

e AS =0 se o proceso ¢ reversibel.

e AS> 0 se o proceso & irreversibel.

Como o Universo € un sistema illado no que de forma natural se producen continuamente
procesos irreversibeis, podemos dicir que a entropia do Universo crece constantemente
co tempo.

Podese enunciar o segundo princi-
pio da Termodindmica en funcion
da entropia: nun proceso reversibel
a entropia do Universo permanece
constante, pero se o0 proceso é irre-
versibel, a entropia do Universo au-
menta’. O feito de que a entropia do
Universo tenda ao aumento non im-
plica que non poida diminuir local-
mente, xa que a entropia dun sistema
pode diminuir se aumenta a do seu
contorno.

A entropia do Universo crece co tempo, xa que € un sistema onde
ocorren procesos irreversibeis.

9 Unha vez que a entropia acade un valor maximo, non sera posibel ningunha transformacion: morte térmica do Universo.
Isto xustifica a frase: a entropia é a frecha indicadora do curso do tempo, no sentido de que o avance do tempo vai ligado a un
aumento de entropia, sen que sexa posibel un retroceso ao pasado, posto que implicaria unha diminucién da entropia do
Universo.
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11 ENTROPIA E DESORDE

A entropia, tal e como se deduce do segundo principio, non
ten ningunha interpretaciéon molecular inmediata, porén,
o fisico austriaco Ludwing Boltzmann demostrou, no ano
1877, que a entropia é unha medida cuantitativa do grao
de desorde microscopica do sistema. Segundo isto, a ten-
dencia ao aumento de entropia ¢ unha tendencia ao aumen-
to de desorde.

Por exemplo, as moléculas dun gas mévense por todo o
volume do recipiente que o contén, chocan e cambian de
posicion e velocidade continuamente. Dise que un gas €
un sistema altamente desordenado que ten unha entropia
elevada.

Ludwing Boltzmann (1844-19086).

Polo contrario, un cristal é un sistema moito mais ordenado. As stias moléculas, atomos ou
16ns, s6 poden vibrar nas suas posicions na rede cristalina. Enton un cristal ten menos entro-
pia que o gas correspondente.

Facendo razoamentos similares chegamos as seguintes conclusions:

¢ A semellante masa molecular, os gases tefien maior entropia que os liquidos e estes mais
que os solidos.

¢ A entropia dun gas diminte cando se disolve nun liquido ou nun sélido.

¢ A entropia dun liquido diminue se se disolve nun sélido, pero aumenta se se disolve nun gas.

¢ Dous gases separados tefien menor entropia que a stia mestura.

¢ Cando solidos ou liquidos se disolven en liquidos, a sia entropia aumenta.

¢ Se un composto formado por moléculas de peso molecular alto se disocia en substancias
formadas por moléculas sinxelas, o estado final ten maior entropia que o inicial.

e Canto maior ¢ o nimero de atomos ou i6ns que forman unha especie quimica, maior ¢ a
sta entropia.

¢ Canto mais débiles son os enlaces entre os atomos que forman unha especie quimica, maior
¢ a stia entropia. Asi, a entropia das substancias brandas é maior que a das substancias duras.

Pensando de novo nun cristal perfecto, a medida que descende a temperatura, as particulas
do cristal mévense mais amodo. Ao chegar ao cero absoluto, segundo a teoria cinético-
molecular, as particulas carecen de enerxia cinética, ocupando posicions fixas e inmobiles
nos nos da rede cristalina. No cero absoluto, un cristal perfecto ten entropia cero.

a
°°° °°
ACHON
e® %o
o 0 o
Gas Liquido Sélido
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Isto € o que nos di o terceiro principio da termodinamica: a entropia dos cristais perfec-
tos de todos os elementos e compostos puros no cero absoluto é cero.

A partir do 0 K todas as especies quimicas tefien valores positivos de entropia, mais altos
canto maior sexa a temperatura.

A diferenza do que ocorre coa enerxia interna e coa entalpia, que tefien valores absolutos
descofiecidos, o valor absoluto da entropia dunha substancia, a unha temperatura dada, po-
dese determinar grazas ao terceiro principio. A entropia molar estindar dunha substancia,
S°, € a diferenza de entropia dun mol de substancia, en condicions estandar, con respecto a4
que lle corresponde no cero absoluto. Os valores das entropias molares estandar estan tabu-
lados (taboa 3-3).

Soélidos S°(Jmol*K?) Liquidos | S°(J molK™) Gases S°(J mol 1K)
C(diamante) 2,43 Hg 76,1 He 125,9
C(grafito) 573 Br, 152,3 H, 130,6
S(rémbico) 319 H,O 70,0 cl, 2230
Si 189 H,0, 109,6 0, 205,0
Al 28,3 CS, 113,0 N, 191,5
Ag 42,7 BCl, 209,2 Cco 197,9
Na 51,1 H,SO, 156,9 HCl 186,7
CaO 39,7 HNO, 155,6 NH, 192,5
Sio, 418 C.H, 2612 CH, 1841
NaCl 72,5 CH,, 2959 CH, 2032
MgCL, 89,5 CH, 1728 C,H, 2297
CaCO, 92,9 CH,OH 126,8 H,O 188,7
Na,CO, 136,0 C,H.OH 160,7 SO, 2485
BaCO, 1121 HCOOH 128,9 H,S 205,4
AgNO, 140,9 CH,COOH 1598 CO, 2138
Cuso, 1134 CHC, 201,7 N,O, 304,2
ZnSO, 1247 CcCl, 216,3 NO, 240,0

Taboa 3-3. Entropias molares estandar dalgunhas substancias.

Diamante Grafito Calcita (CaCO0,)
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ENTROPIA DE REACCION

Como nunha reacciéon quimica se obtefien unhas substancias a partir doutras, ¢ a cada
substancia correspondelle un valor de entropia, a entropia variara durante a reaccion. Ao ser
a entropia unha funcion de estado, a variacioén de entropia dunha reaccion, ASy, non depende
das etapas polas que transcorre o proceso e, a temperatura constante, pddese calcular a partir
das entropias absolutas dos produtos e dos reactivos:

ASy = an 11 2n,: S,
Sendo n, € n, os nimeros de moles de produtos e reactivos, respectivamente (coeficientes
na ecuacion).

Se as condicions son estandar:

ASy=2n, - S5—2n,: S}

En ocasions non nos interesa o valor numérico de AS sendn sé se a entropia aumenta ou
diminue no proceso, ¢ dicir, o signo de AS. Nestes casos debemos ter en conta que:

¢ Se o niimero de moles de gas aumenta, a entropia aumenta. Se o nimero de moles de gas
diminte, tamén o fai a entropia.

¢ Se o nimero de moles de produtos ¢ considerablemente maior que o de reactivos, e non
intervefien gases, a entropia do sistema aumenta.

¢ Se a variacién do nimero de moles de substancias non gasosas non ¢ moi significativa,
e non intervefien gases non se pode predicir cualitativamente se a entropia aumenta ou
diminude no proceso.

o A partir dos valores tabulados, calcula a variacion de entropia en condicions estandar que lle co-
rresponde 4s reaccions:

a) C(s) + H,0(1) = CO(g) + Hy(g). b) Ny(g) + 3 Hy(g) = 2 NH;(g).

Resolucion:
a) C(s) + H,0(1) > CO(g) + H,(g)
ASy=2n, S5 —2n, - S
AS S = S8°(CO(g)) + S°(Hy(g)) — S°(C(s)) — S °(H,0()) = 197,9 + 130,6 — 5,73 — 70,0 = 252,8 J/K.

b) Ny(g) + 3 Hy(g) = 2 NH,(g)

ASg=2n,-Sg—2n- S}

ASR=2 - S°(NH;(g)) -3 - S°(Hx(g)) — S°(N,(g)) =2 - 192,5-3 - 130,6 — 191,5=-198,3 J/K
Observa que a unidade da entropia de reaccion € J/K, xa que multiplicamos as entalpias absolutas

por moles:
J

mol K _K

mol -

151 o=


Elena Bascuas Domínguez
Resaltado

Elena Bascuas Domínguez
Resaltado

Elena Bascuas Domínguez
Resaltado

Elena Bascuas Domínguez
Resaltado


mm 152

+ Sen consultar as tdboas, indica o signo da variacioén da entropia das seguintes reaccions quimicas:
a) CaCOs(s) = CaO(s) + CO,(g)
b) HCI(g) + NH,(g) = NH,CI(s)
¢) Ny(g) + 3 Cly(g) = 2 NCly(g)
d) Fe*'(ac) + 6 CN~(ac) = [Fe(CN)4]* (ac)

EXERCICIO RESOLTO

Resolucidn:

a) AS > 0, xa que nos produtos hai un gas e nos reactivos non, ao aumentar o numero de moles de
gas aumenta a desorde e aumenta a entropia.

b)AS < 0, xa que nos reactivos hai un gas e nos produtos non, ao diminuir o nimero de moles de
gas diminte a desorde e diminte a entropia.

¢)AS <0, xa que nos reactivos hai catro moles de gas e nos produtos dous, dimintie o numero de
moles de gas e dimintie a desorde, diminuindo a entropia.

d)AS <0, xa que o nimero de moles de reactivos ¢ considerabelmente maior que o de produtos,
diminte a desorde e dimintie a entropia.

ENERXIA LIBRE E ESPONTANEIDADE
DAS REACCIONS QUIMICAS

Xa comentamos que o factor enerxético non € o Uinico a ter en conta para avaliar se un
proceso ocorrera espontaneamente, € concluimos que, ademais, debe existir outra magni-
tude relacionada coa tendencia natural dos procesos. Agora xa cofiecemos esa magnitude:
a entropia.

Para avaliar a espontaneidade dun proceso, debemos ter en conta dous factores:

¢ O factor entalpico: os sistemas tenden a un minimo de enerxia, polo que AH < 0 favorece
a espontaneidade.

¢ O factor entrdpico: os sistemas tenden a un aumento de desorde ou entropia, polo que
AS > 0 favorece a espontaneidade.

Para poder considerar conxuntamente os dous factores, procédese 4 definicion dunha fun-
cion de estado que os engloba e na que intervén a temperatura para que a ecuacidon sexa
homoxénea:

—_— AG=AH-T-AS

Sendo:
AG =Maxima cantidade de enerxia que se pode converter en traballo til a P e T constantes.

T - AS = Enerxia que non se transforma en traballo util.
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A funcion AG denominase variacion da enerxia libre de Gibbs, G, que ¢ outra magnitude
extensiva e funcion de estado. A presion e temperatura constantes, a enerxia libre de Gibbs '
definese como:

G=H-T-S
Se o proceso se realiza a presion constante, podemos escribir a ecuacion AG=AH - T - AS
1.
como'":

AG=gq,-T-AS
Se ademais o proceso € espontaneo, ¢ irreversibel:

AS> =BT AS>q,=AG<0

Seguindo o mesmo razoamento para procesos reversibeis a presion constante:

_

AS=—L-=T-AS=g,=AG=0

Nunca sera posibel un proceso no que aumente a enerxia libre de Gibbs e ocorreran
espontaneamente aqueles procesos nos que esta diminue. A medida que o sistema evoluciona
vai diminuindo a enerxia libre de Gibbs e perdendo a capacidade para seguir cambiando, até
que AG se fai nula, € dicir, até que se acada o equilibrio.

Resumindo, ao avaliar a enerxia libre de Gibbs para un proceso, podemos predicir se sera
ou non espontaneo:

e Se AG < 0 o proceso é espontaneo.
e Se AG > 0 o proceso non é espontdneo.

o Se AG = 0 o sistema estd en equilibrio

Observando os signos de AH e AS e a ecuacion que as relaciona: AG = AH — T-AS, podemos
ver que toda reaccion que transcorra cunha diminucion de entalpia e un aumento de entropia
(AH <0e AS > 0) serd espontdnea ao ser AG < 0 sempre.

Se, polo contrario, a reaccion vai acompafiada dun aumento de entalpia e dunha diminucién
de entropia (AH > 0 e AS < 0) nunca sera espontanea ao ser AG > 0 sempre.

Ademais pode ocorrer que os termos entalpico e entrdpico estean enfrontados. Neste caso a
reaccion sera espontanea ou non dependendo dos valores absolutos destas magnitudes e da
temperatura:

10 Falase moitas veces de enerxia libre de Gibbs, ou simplemente de enerxia libre ou enerxia de Gibbs para unha reaccién, cando en
realidade do que se esta a falar é da variacion de enerxia libre para esa reaccion, igual que ocorria coa entalpia.

Paralelamente a enerxia libre de Gibbs pddese definir outra funcién que é a enerxia de Helmholtz: A= U - T- S, adecuada para as
transformaciéns a volume constante, mentres que a enerxia libre de Gibbs se emprega cando a transformacion é a presion cons-
tante. Dado que as reaccions mais frecuentes se producen en sistemas abertos e a presion atmosférica, imos operar sé coa enerxia
libre de Gibbs.
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a) Cando AH <0 e AS < 0, o proceso sera espontaneo para valores suficientemente
baixos da temperatura que fagan que o termo 7-AS tefia un valor absoluto menor que
o termo AH para que a enerxia libre sexa negativa.

* Se |AH| > |T-AS| o proceso sera espontaneo (AG < 0).
* Se |AH| < |T-AS| o proceso non sera espontdneo (AG > 0).
* Se |AH| = |T-AS| o proceso esta en equilibrio (AG = 0).
b) Cando AH >0e AS> 0, o proceso sera espontaneo para valores suficientemente altos

da temperatura que fagan que o termo 7-AS tefia un valor absoluto maior que o termo
AH para que a enerxia libre sexa negativa.

* Se |AH| > |T-AS| o proceso non seré espontaneo (AG > 0).
* Se |AH| < |T-AS| o proceso sera espontineo (AG < 0).
* Se |AH| = |T-AS| o proceso esta en equilibrio (AG = 0).

O valor da enerxia libre de Gibbs, G, non pode determinarse de forma absoluta, s6 podemos
determinar as suas variacions, AG.

Cando a reaccion se realiza en condicidns estandar, a enerxia libre normal ou estandar de
reaccion calctlase substituindo na ecuacion:

AG°=AH°—-T-AS°

Os valores de AH® e AS° son a entalpia e a entropia da reaccion en condicions estandar que
se poden calcular, como xa sabemos, a partir dos datos tabulados.

Chamase enerxia libre normal ou estandar de formacion dunha substancia, AG}, a
variacion de enerxia libre que acomparia a formacion dun mol desa substancia a partir
dos seus elementos constituintes no seu estado mdis estabel e en condicions estandar.
Atribliese un valor de cero a enerxia libre normal de formacién dos elementos en
condicions estandar.

Calculase segundo:
AGS=AHY—T-AS}

Os valores das enerxias libres normais de formacion estan tabulados (tdboa 3-4).

Estes valores resultan de grande utilidade para predicir a estabilidade dun composto con
respecto & descomposicion nos seus elementos constituintes. Os valores de AG$ negativos
implican que a formacion do composto é un proceso espontaneo e non o sera a descomposicion
deste nos seus elementos, polo que o composto sera estabel, tanto mais canto maior sexa o
valor absoluto de AG$. Polo mesmo, os valores de AG* positivos implican que o proceso de
descomposicion do composto sera espontaneo, polo que o composto non sera estabel.

Como a enerxia libre ¢ unha funciéon de estado, podemos calcular a enerxia libre dunha
reaccion a partir das enerxias libres doutras reaccions nas mesmas condicions. Para iso hai
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que combinar alxebricamente as reaccions para obter a reaccion buscada. Se as reaccions
que se combinan son as de formacion en condicions estandar, obtense que:

AG° =an - AG® (produtos) — 2'n, - AG$ (reactivos)

Compostos inorganicos AG%(kJ/mol) Compostos organicos AGY% (kJ/mol)
H,O(g) -228,6 Metano, CH,(g) -50,8
H,0() -2372 Etano, C,H,(g) -329
HF(g) -270,7 Etileno, C,H,(g) +68,1
HCl(g) -953 Acetileno, C,H,(g) +209,2
HBr(g) -53,2 Propano, C;Hg(g) -23,5
HI(g) +1,3 Propeno, C;H,(g) +60,2
LiCl(s) -383,7 Propadieno, C,H,(g) +202,4
NaCl(s) -384,0 Propino, C;H,(g) +1938
KClI(s) -408,3 n-Butano, C,H,(g) -15,7
CsCl(s) -404,2 iso-Butano, C,H,(g) -18,0
MgCl,(s) -592,3 1-Buteno, C,Hg(g) +715
CaO(s) -604,2 cis-2-Buteno, C,Hg(g) + 66,9
Ca(OH),(s) - 895,9 trans-2-Buteno, C,Hy(g) +63,3
CaCO4(s) -1128,8 1-Butino, C,H,(g) +203,0
BaCO4(s) -1216,7 2-Butino, C,H,(g) +107,2
BaSO,(s) -14652 1,2-Butadieno, C,H,(g) +201,7
BF,(g) -1093,3 1,3-Butadieno, C,H,(g) +152,4
BCl,(g) -3803,3 n-Pentano, C;H,,(g) -84
AICL(s) - 6368 n-Hexano, C,H,,(g) +427
Al,O4s) -1576,5 n-Heptano, C,H (1) 1,0
CO(g) -137,3 n-Octano, CgH,(1) 6,4
CO,(g) -394,4 Benceno, C;H,(l) +124,5
NO(g) +86,7 Metanol, CH,OH(l) -166,3
NO,(g) +51,8 Etanol, C,H.OH(l) -1748
N,O,(g) +97.8 1-Propanol, C,H,OH(I) -171,3
N,O4(g) +133,8 2-Propanol, C,H,OH(I) -180,3
NH,(g) -16,6 Metanal, HCHO(g) -109,6
SO,(g) -300,4 Etanal, CH,-CHO(g) -133,7
SO,(g) -370,4 Acido metanoico, HCOOH(1) -346,0
CLO(g) +937 Acido etanoico, CH,- COOH(l) -392,4
ClO, (g) +1234 Clorometano, CH,Cl(g) -586
H,S(g) -33,0 Cloroformo, CHCl(1) -715
L(g) 19,4 Tetracloruro de carbono, CCl,(1) - 68,6

Taboa 3-4. Enerxias libres normais de formacioén para algunhas substancias.
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+ Explica razoadamente, se as seguintes reaccions seran sempre espontaneas, non o seran nunca, ou

se a sta espontaneidade depende da temperatura e, neste tlltimo caso, como ¢ a sla dependencia:
a) Ny(g) + 3 Cly(g) = 2 NCly(g) AH > 0;

b) Mg(s) + H,S0,(ac) = MgSO,(ac) + H,(g) AH < 0;

) Ny(g) +3 Hy(g) = 2 NH,(g) AH < 0;

d) 2 Ag,0(s) = 4 Ag(s) + Oy(g) AH> 0.

Resolucioén:

a)Ny(g) + 3 Cly(g) = 2 NCly(g) AH>0

Como nos reactivos hai mais moles de gas que nos produtos, a desorde diminte e, polo tanto, a
entropia diminue, sendo a stia variacion negativa: AS < 0.

Ao ser AH> 0 e AS <0, a reaccion nunca sera espontanea, xa que, ao substituir na ecuacion
AG =AH - T-AS, sempre obtemos que AG > 0.

b)Mg(s) + H,SO,(ac) = MgSO,(ac) + H,(g) AH < 0.
Como nos produtos hai un gas que non habia nos reactivos, a desorde aumenta, enton a entropia

aumenta e a sua variacion € positiva: AS > 0.

Ao ser AH<0eAS >0, ao substituir en AG = AH — T-AS sempre obteremos un valor negativo
para a variacion de enerxia libre de Gibbs, AG < 0, e a reaccion serd espontanea sempre.

¢)Nx(g) + 3 Hy(g) = 2 NH,(g) AH < 0.
O niimero de moles de gas ¢ menor nos produtos (2 moles) que nos reactivos (4 moles) polo que
a desorde diminte e a entropia diminue; a variacion de entropia ¢ negativa:
AS<0.
Ao ser AH<0e AS <0, a espontaneidade do proceso dependera da temperatura. Como
AG = AH - T-AS, o proceso sera espontaneo para valores suficientemente baixos da temperatura
que fagan que o termo 7-AS tefia un valor absoluto menor que o termo AH, de forma que predo-
mine o termo negativo e a enerxia libre sexa negativa.
Se |AH| > |T-AS| = AG <0

d)2 Ag,0(s) = 4 Ag(s) + O,(g) AH > 0

Como nos produtos hai un gas que non habia nos reactivos, a desorde aumenta, enton a entropia
aumenta e a sua variacion ¢é positiva: AS > 0.

Ao ser AH>0e AS > 0, a espontaneidade do proceso dependera da temperatura. Como
AG = AH — T-AS, o proceso sera espontaneo para valores suficientemente altos da temperatura
que fagan que o termo 7-AS tefia un valor absoluto maior que o termo AH, de forma que predo-
mine o termo negativo facendo que a enerxia libre sexa negativa.

Se |AH| < |T:AS| = AG <0

# Sabendo que a reaccion N,O(g) = N,(g) + 1/2 O,(g) ten unha entalpia de 43,9 kJ, e que a sua varia-

cion de entropia € de 75,2 J/K a 27 °C, predi se a reaccion sera espontanea nesas condicions.

Resolucion:

T=27+273=300K; AS=75,2J/K="752-103kJ/K
AG=AH-T-AS
AG=43,9-300"-752-10-3=21,3kJ

Como AG > 0 a reaccion non sera espontanea.



# Determina, utilizando as tdboas 3-1 e 3-3, se a reaccion: 2 H,S(g) + SO,(g) = 2 H,0(1) + 3 S(s) ¢

E espontanea en condicions estandar.

o

0 Resolucion:

m .

o AHS = 20 AH ¢ (produtos) — 20 AH ¢ (reactivos)

(9]

-2 AHY=2-AH 3 (H,0() +3 -AH(S(s)) - 2 -AH T (H,S(g)) ~AH 7 (SO4(g))

w

= AH=2(-285,8) + 3(0) — 2(-20,6) — (-296,1) = -234,3 kJ
AS%=2n,-S9—-2n, - S°
AS% =2 S(H,0() +3 - $%S(s)) - 2 - S°(H,S(g)) — S°(SO,(g))
AS%x=2-70,0+3-31,9-2 2054 —248,5=-423,6 J/K =-0,4236 kI/K
AGR=AH4-T AS% =-2343-298 (- 0,4236)=-108,1 kI <0
Enton a reaccion ¢ espontanea (AG < 0) en condicions estandar.

o ¢ Apartir dos datos da tdboa 3-4, calcula a variacion de enerxia libre de Gibbs que lle corresponde 4

'g reaccion de combustion do metano en condicions estandar.

0

= Resolucién:

8 A reaccion de combustion para un mol de metano é:

(9]

e CH,(g) +2 O5(g) = CO4(g) +2 H,0(l)

) AG®=2n, - AGS (produtos) — 2n, - AG} (reactivos)

AG® =AGT(COyR)) +2 - AGT(H,0(1) —AGT(CH4(g)) —2 AGT (O(g))
AG® =—394,4 +2(-237,2) — (-50,8) — 2(0) = 818 kJ/mol

ACTIVIDADES TIC

PROBLEMATICA SOCIAL E MEDIOAMBIENTAL DOS COMBUSTIBEIS

Son varios os problemas medioambientais que se relacionan co emprego de combustibeis
na producidn de enerxia. Busca informacién e fai un informe sobre esta problematica, as suas
consecuencias sociais e as alternativas que poden paliar estes problemas.
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CALORIMETRIA E LEI DE HESS

Obxectivo: Medir experimentalmente a calor producida en distintos procesos e comprobar
que se cumpre a lei de Hess.

Material: Calorimetro, probeta, espatula, vidro de reloxo, varifia de vidro, vaso de precipitados
e balanza.

Reactivos: Hidréxido de sodio, acido clorhidrico 1 M e cloruro de amonio.

Procedemento:

a) Determinacion da calor de disolucion do NaOH: NaOH(s) = NaOH(ac)
- Anota na tdboa a capacidade calorifica do calorimetro que vas empregar.
- Introduce 48 cm? de auga no calorimetro. Mide a siia temperatura e andtaa na taboa.

- Pesa 2 g de NaOH en forma de lentellas, tomando as debidas precauciéns, a causa de
que o hidréxido de sodio absorbe a humidade do aire. Anota o nimero de moles que
se corresponde con esta masa.

— Introduce o NaOH no calorimetro e péchao. Axita para facilitar a disolucién do NaOH, e
observa o termémetro. Anota a maxima temperatura alcanzada.

- Reserva a disolucién nun vaso de precipitados para realizar a seguinte practica.

- Mentres esperas que a disolucion acade de novo a temperatura ambiente (podes me-
tela nun bafo de auga se queres que baixe mais rapidamente), lava o calorimetro.

- Calcula a calor de disolucién do NaOH lembrando que:

G cedida= ~ Qabsorbida = ~ (CAT+ my-¢y- AT)

Calor especifica da disolucién = calor especifica da auga Cq 4,18 J/g °C
Masa de disolucion (g) my

Capacidade calorifica do calorimetro (J/K) C

Numero de moles de NaOH n

Temperatura inicial (°C) T,

Temperatura final (°C) T

Variacién de temperatura (°C) AT =T-T,

Calor cedida (J) Qeedida

Calor cedida (kJ) a

Calor de disolucién do NaOH(s) (kJ/mol) AH, =g,/n

b) Determinacion da calor de neutralizacion dunha disolucion de NaOH:
NaOH(ac) + HCl(ac) = NaCl(ac) + H,0(l)

— Introduce 50 cm? dunha disolucién de HCI 1 M, a temperatura ambiente, no calorimetro.
Mide esta temperatura e andtaa.
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- Engédelle a disolucién de NaOH da practica anterior, que tamén estara a temperatura
ambiente. Pecha o calorimetro, axita e anota a temperatura maxima alcanzada (a reac-
cién é practicamente inmediata).

- Lava o calorimetro.

— Realiza os calculos como na calorimetria anterior.

Calor especifica da disolucién = calor especifica da auga Cq 4,18 J/g °C
Masa de disolucién (g) my 100 g
Capacidade calorifica do calorimetro (J/K) C

Nutimero de moles de NaOH n

Temperatura inicial (°C) T,

Temperatura final (°C) T

Variacién de temperatura (°C) AT =T-T,

Calor cedida (J) Qeediaa

Calor cedida (kJ) a,

Calor de disoluciéon do NaOH(s) (kJ/mol) AH,=qg,/n

c) Determinacion da calor de neutralizacion do NaOH sélido:
NaOH(s) + HCl(ac) = NaCl(ac) + H,0(l)

— Introduce 50 cm? dunha disolucién de HCl 1 M no calorimetro. Mide a sUa temperatura
e anétaa.
- Pesa 2 g de NaOH.

- Introduce o NaOH no calorimetro e péchao. Axita para facilitar a disolucién do NaOH e
observa o termémetro do calorimetro. Anota a maxima temperatura alcanzada.

- Lava o material.

- Realiza os célculos.

Calor especifica da disolucién = calor especifica da auga Cq 418 J/g°C
Masa de disolucion (g) my

Capacidade calorifica do calorimetro (J/K) C

Numero de moles de NaOH n

Temperatura inicial (°C) T,

Temperatura final (°C) T

Variacién de temperatura (°C) AT =T-T,

Calor cedida (J) Qeedida

Calor cedida (kJ) as

Calor de disolucién do NaOH(s) (kJ/mol) AH, =qg,/n
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d)

Comprobacion cualitativa dun proceso endotérmico: NH,Cl(ac) = NH,Cl(ac)
— Introduce 50 cm? de auga no calorimetro e mide a sUa temperatura.
- Pesa 2,7 g de cloruro de amonio.

- Introduce o cloruro de amonio no calorimetro, pecha, axita e comproba que a medida
que se disolve o soluto a temperatura diminue, polo que o proceso é endotérmico.

- Lava o material e garda a disolucién de cloruro de amonio (1 M).

Cuestions:

a)

b)

c)

d)

Compara as entalpias obtidas experimentalmente coas tedricas: AH, =-43,1 kJ/mol; AH,=
-55,1 kJ/mol; AH; =-98,2 kJ/mol.

Comproba que, dentro dos limites de erro experimental, os procesos 1, 2 e 3 cumpren a
lei de Hess e, polo tanto, a suma das entalpias dos dous primeiros procesos equivale 4 do
terceiro.

Di cal das magnitudes medidas experimentalmente introduce un maior erro experimental
no valor das entalpias.

Describe o procedemento seguido en cada préctica e o material empregado.

Para unha reaccién quimica entre gases, que relacién existe entre a calor de reaccién
a volume constante e a variacion de entalpia na reaccion? Poden ser iguais? Razéao.

Dada a ecuacion termoquimica: 2 CsHg(l) + 15 O,(g) = 12 CO,(g) + 6 H,0(g) AH < 0. Indica,
de forma razoada, se a igual temperatura a enerxia liberada en forma de calor a volume
constante é maior, menor ou igual que a liberada a presién constante.

Se a entalpia de formacién en condiciéns estandar do triéxido de xofre gasoso é —395,2
kJ/mol, calcula a variacidon de enerxia interna asociada a ese proceso nesas condicions.
R: —394 kJ.

O apagado do cal vivo(éxido de calcio sélido) consiste nunha reaccién coa auga liquida
que produce hidréxido de calcio sélido. Cando se apagan 250 kg de cal vivo desprén-

dense 291,1 kJ, a presién constante. Calcula a entalpia do proceso e escribe a ecuacién
termoquimica que o representa.

R: —65,3 J/mol.

Calcula a calor de formacién do metano (gas) a partir dos datos:
C(s) + O,(g) = CO,(g) AH, =-393,5kJ

H,(g) + 1/2 O,(g) = H,0(l) AH,=-285,8 kJ

CH,(g) + 2 O,(g) = CO,(g) + 2 H,0(l) AH; =-890,2 kJ

R: —74,9 kJ/mol.



6.

10.

11.

12.

Calcula a calor de formacion do 6xido de cinc a partir dos seguintes datos:
H,SO,(ac) + Zn(s) = ZnSO,(ac) + H,(g) AH, =-334,8 kJ

2 H,(g) + 0,(9) = 2 H,0(l) AH, =-571,6 kJ

H,S0O,(ac) + ZnO(s) = ZnSO,(ac) + H,0(l) AH; =-211,2 kJ

R: -409 kJ/mol.

Dada a seguinte reaccién: C(grafito) + 2 S(s) = CS,(I).

a) Calcula a entalpia estandar da reaccién a partir dos datos que seguen:
C(grafito) + O,(g) = CO,(g) AH° =-393,5 kJ/mol

S(s) + O,(g) = SO,(g) AHe =-296,1 kJ/mol

CS,(I) + 3 0,(g) = CO,(g) + 2 SO,(g) AH° =-1072 kJ/mol

b) Calcula a enerxia necesaria. En forma de calor, para a transformacién de 5 g de C(grafito)
en CS,(I), en condiciéns estandar. (Set-11)

R: a) 86,3 kJ/mol. b) 35,96 kJ.

O 4cido etanoico,,q, (acido acético) férmase ao reaccionar carbono g, hidroxeno
molecular,, e osixeno molecular,,. As calores de combustiéon do acido etanoico,,
hidréxeno, e carbono, son respectivamente -870,7; -285,8 e -393,13 kJ/mol. a) Escribe
adecuadamente as ecuacions quimicas dos distintos procesos de combustion e a corres-
pondente 4 formacién do acido etanoico. b) Calcula a calor de formacién, a presion cons-
tante, do devandito acido etanoico. ¢) Cantas quilocalorias se desprenden na formacion
de 1 kg de acido etanoico? Dato: 1 J = 0,24 cal. (Set-04)

R: b) -487,2 kJ/mol. c) —1949 kcal.

a) Calcula a calor de formacién do acetileno (C,H,(g)) a partir das calores de formacién
do H,O(l) e do CO,(g) e da calor de combustiéon do C,H,(g). b) Que volume de diéxido
de carbono, medido a 30 °C e presidon atmosférica (1 atm), se xerara na combustion de
200 g de acetileno? Datos: AHS (H,O(l)) = -285,8 kJ/mol; AH® (CO,(g)) = -393,5 kJ/mol;
AH?(C,H,(g)) = -1300 kJ/mol. (Xuri-07)

R: a) 227,6 kJ/mol. b) 383 L.

A entalpia de formacién do tolueno gas (C,H;) é de 49,95 kJ/mol e as entalpias de
formacion do CO,(g) e do H,0(l) son, respectivamente, -393,14 e -285,56 kJ/mol. a) Calcula
a entalpia de combustidn do tolueno gas. b) Cantos kJ se desprenden na combustién
completa de 23 g de tolueno? (Set-07)

R: a) —-3944 kJ. b) —986 kJ.

As entalpias estandar de combustién do Cy, e CHg() son -393,5 kJ/mol e -3301 kJ/mol,
respectivamente; e a de formacién da H,O,, vale -285,5kJ/mol. Calcula: a) A entalpia es-
tandar de formacién do benceno,. b) A calor, expresada en kJ, necesaria para a obtencion
de 1,0 kg de bencenoy,. (XuAi-09)

R: a) 83,5 kJ/mol. b) 1071 kJ.

Na fermentacién alcohdlica da glicosa obtense etanol e diéxido de carbono. A ecuaciéon
quimica correspondente é: C;H,,O4(s) = 2 CO,(g) + 2 CH,—CH,OH(l). a) Calcula a AH°
desta reaccion. b) Cantos litros de didéxido de carbono, medidos a 25 °C e 0,98 atm, se
poderian obter na fermentacién de 1 kg de glicosa?
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13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

Datos: Entalpias estandar de combustién: C;H,,0,, = -2813 kJ/mol e CH,-CH,OH, =
-1371 kJ/mol. (Set-09)

R:a)-71 kJ/mol. b) 277 L.

Se suponemos que a gasolina é unha mestura de octanos de formula xeral CgH,,: a)
Calcula o volume de aire medido a 25 °C e 1 atm (101,3 kPa) que se necesita para quei-
mar 100 L de gasolina. b) Calcula a calor desprendida cando se queiman 100 L de ga-
solina. Datos: AH?(CO,,) = -393,5 kJ/mol; AH$(H,0) = -285,8 kJ/mol; AHF (CgH,q) =
249,8 kJ/mol; osixeno no aire = 21 % en volume; densidade do octano = 800 g/I.
(XuAn-10)

R:a) 1,2-10° L. b) —4,19-10° kJ.

a) A partir dos datos das entalpias de formacién calcula a entalpia estandar de combus-
tién do metano. b) Sabendo que a combustién de 1,0 g de TNT libera 4600 kJ calcula o
volume de metano, medido a 25 °C e 1 atm (101,3 kPa) de presién, que é necesario quei-
mar para producir a mesma enerxia que 1,0 g de TNT. Datos: AH?(CH, ) = -75 kJ/mol;
AH?(CO,,) = -394 kJ/mol; AH$(H,0,) = -242 kJ/mol. (Xufi-12)

R: a) -803 kJ/mol. b) 140 L.

Para o proceso Fe,0s(s) + 2 Al(s) = AlLO,(s) + 2 Fe(s), calcula: a) A entalpia da reaccién
en condiciéns estandar e a calor desprendida ao reaccionar 16,0 g de Fe,O, coa cantida-
de suficiente de Al. b) A masa de 6xido de aluminio que se obtén no apartado anterior.
Datos: AHY2Al+ 3/20,, = Al,0,) = -1662 kJ/mol; AH?(2Fe +3/20,, — Fe,0;) = -836
kJ/mol. (Set-12)

R: a) -826 kJ/mol; -82,6 kJ. b) 10,2 g.

As entalpias de formacién a 25 °C do metanol (liquido), diéxido de carbono (gas) e auga
(liguida) son, respectivamente, -239,1; -393,5 e —285,8 kJ/mol. a) Escribe a ecuacién de
combustiéon do metanol. b) Calcula AH° do proceso de combustién. ¢) Calcula AU° do
mesmo proceso a 25 °C.

R: b)-726,0 kJ/mol. c) -724,8 kJ/mol.

A entalpia de combustién do propano,, é -526,3 kcal. As AH° de formacién do diéxido
de carbono,, e da auga;,,q, Son respectivamente -94,03 e —68,30 kcal/mol. Calcula:
a) A entalpia de formacién do propano. b) Os quilogramos de carbdn que serdn necesa-
rios queimar (cun rendemento do 80 %), para producir a mesma cantidade de enerxia
que a obtida na combustion de 1 kg de propano. Dato: A entalpia de combustiéon do
carbén é de 5 kcal/g. (Xun-04)

R: a) -29 kcal/mol. b) 2,99 kg.

Sabendo que a entalpia de combustién da propanona é AH° = -1787,2 kJ/mol e que a
auga obtida na combustion esta en estado liquido, calcula a entalpia normal de forma-
cién da propanona, a partir dos datos da tdboa 3-1.

R: -250,7 kJ/mol.
A partir das enerxias medias de enlace (tadboa 3-2), calcula a entalpia de formacién da

auga en estado gasoso e condiciéns estandar. Nota: Ten en conta que o enlace entre os
dous atomos que forman a molécula de osixeno é dobre.

R: -237 kJ/mol.



20.

21.

22.

23.

24,

25.

26.

27.

28.

Estima a variacién de entalpia normal das seguintes reaccidons gasosas, empregando os
valores das enerxias medias de enlace da taboa 3-2:

CH,0OH(qg) + HCl(g) = CH,Cl(g) + H,0(q)
CH,(g) + Cl,(g) = CH,Cl(g) + HCl(g)
R: -12 kJ/mol; -108 kJ/mol.

Quérese determinar a entalpia do proceso de disolucién dun composto iénico AB. Indica
o procedemento que se debe seguir e o material que se debe utilizar. Se ao disolver
0,2 moles da devandita substancia en 500 ml de auga se produce un incremento
de temperatura de 2 °C, cal é o valor de AH, en J/mol, para o devandito proceso de
disolucion? Datos: C,isoncsn = Ceauga) = 4/18 J/g °C; densidade da auga = 1g/ml; masa de

disolucion = masa de auga (Set-07 e Xuri-11)
R: -20900 J/mol.

Explica detalladamente como se pode determinar no laboratorio a calor de disolucién de
KOH(s) en auga. Efectiia o calculo (a presion e temperatura de laboratorio) supofiendo
unha masa de hidréxido de potasio de 4,5 gramos que se disolven en 450 ml nun calori-
metro que ten un equivalente en auga de 15 g. O incremento da temperatura da auga é de
2,5 °C. Datos: Calor especifico da auga = 4,18 J/g °C e densidade da auga 1 g/ml. (Set-05)

R:-61,3 kiJ/mol.

Indica, cun exemplo, como determinaria no laboratorio a calor de neutralizacién dun
acido forte cunha base forte, facendo referencia ao principio, material, procedemento e
calculos. (Xun-05)

Disponse no laboratorio das seguintes disoluciéns acuosas: 100 ml de HCI 0,10 M e 100
ml de NaOH 0,10 M. a) Describe o procedemento e material que empregarias para medir
a calor de neutralizacion ao mesturar as duas disolucions. b) Calcula a calor molar de neu-
tralizacion se na reaccién se liberan 550 J. (XuA-09 e Xuf-10)

R: -55 kJ/mol.

Indica, razoadamente, se 0s procesos seguintes teran unha variacién de entropia positiva
ou negativa:

a) Hy(g) +1/2 0,(g) = H,0(q)

b) I,(s) = 1,(9)
) Nx(9) + 3 H,(9) = 2 NH;(g)

d) H,0(l) = H,0(s)

)Cu2+ (ac) + 4 NH;(ac) = [Cu(NH,),]**(ac)

Utilizando os datos das taboas, calcula a variaciéon de entropia en condiciéns estandar
para a reaccion: CaCO,(s) = CaO(s) + CO,(g)

R: 160,6 J/K.
De acordo coa ecuaciéon que relaciona a variacion de enerxia libre coa variacion de ental-

pia e a variacion de entropia, razoa: a) Cando un proceso quimico é espontaneo. b) Cando
un proceso quimico non é espontaneo. c) Cando esta en equilibrio. (XuA-03)

Poderia dicirse que unha reaccién da que a variacién de entalpia é negativa é esponta-
nea? Xustificao.
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Para os procesos seguintes, indica de forma razoada o signo de AS e que procesos seran
espontaneos e cales non o serdn con toda seguridade:

a) N,O(g) = N,(g) + 1/2 O,(g) AH < 0
b) H,O(l) = H,0(g) AH >0
c) C(s) + H,0(g) = CO(g) + H,(g) AH>0

Dada a reaccién exotérmica: C(s) + 2 Cl,(g) = CCl,(I). Indica razoadamente o signo de AH,
AS e AG para este proceso.

Para a reaccion de formacién da auga, en estado gasoso, sabese que AH=-241,8 kJ/mol e
que AS =-44,4 J/K, ambos valores calculados en condicidns estandar. Calcula: a) A varia-
cién de enerxia libre de Gibbs para esta reaccion nestas condiciéns. b) Temperatura a que
se anula AG, supofendo que AH e AS non varian coa temperatura.

R: a) -228,6 kJ. b) 5446 K.

Na reaccion: 4 Ag(s) + 0,(g) S 2 Ag,0(s), a variacion de entalpia e a variacién de entro-
piaa25°Ce 1atmvalen-61,1 kJ e -132,1 J/K, respectivamente. Supoiendo que estes
valores son independentes da temperatura, determina, previo calculo: a) O sentido en
que é espontanea a reaccion nesas condiciéns. b) O sentido en que é espontanea a
reaccién a 500 °C. ¢) A temperatura 4 que se alcanza o equilibrio quimico. (Set-03)

R: c) 463 K.

Calcula AGe para a reaccion de disociacién do tetradxido de dinitréxeno en diéxido de
nitroxeno, utilizando os datos das entalpias estandar de formacion (tdboa 3-1) e as entro-
pias absolutas (taboa 3-3). Fai o mesmo calculo a partir das enerxias libres de formacion
en condiciéns estandar (taboa 3-4) e compara os dous resultados.

R:6 kJ; 5,8 kJ.

Coflecendo os datos seguintes: Entalpia de combustion do etano(g): AH° = —1559 kJ/
mol; entalpia de combustién do eteno(g): AH° = -1410,9 kJ/mol; entalpia de forma-
cién da auga(l): AH° = —285,8 kJ/mol e entalpia de formacién do diéxido de carbono(g):
AHe = -393,5 kJ/mol. a) Calcula a entalpia de formacién do etano(g) e do eteno(g).
b) Calcula a variacion de entalpia, en condiciéns estandar, no proceso: C,H,(g) + H,(g) —
C,Hq(g). ©) Se a variacion de entropia neste proceso é AS° = -110,6 J/K, o proceso sera
espontaneo en condiciéns estandar? Razoa a resposta.

R: a) -85,4 kJ/mol; 52,3 kJ/mol. b) -137,7 kJ/mol.

Razoa baixo que condiciéns poderian ser espontdneos os procesos de variaciéons co-
rrespondentes aos seus termos entalpicos e entrépicos seguintes: a) AH > 0; AS > 0.
b) AH<0;AS<0.c) AH<0; AS>0.d) AH> 0; AS< 0.

Sabendo que, a unha temperatura T, a seguinte reaccion: A + B > C + D é espontadnea e
endotérmica, razoa se son ou non correctas as seguintes afirmacions: a) E unha reaccién
rapida. b) Os produtos estdn menos desordenados que os reactivos. ¢) A entalpia dos
produtos é maior que a dos reactivos. d) E esponténea a calquera temperatura.

Explica brevemente por que moitas reacciéons endotérmicas transcorren espontanea-
mente a altas temperaturas. (Xuf-07)



A calor que se desprende no proceso de obtencion dun mol de benceno liquido a partir de
etino gas mediante a reaccion: 3 C,H,(g) — C¢H¢(l) é de —631 kJ. Calcula:

a) A entalpia estdndar de combustion do C¢H,) sabendo que a entalpia estandar de combus-
tion do C,H,,,, € —1302 kJ/mol.

b) O volume de etino, medido a 25 °C e 15 atm (1519,5 kPa), necesario para obter 0,25 L
de benceno.

Dato: densidade do benceno = 950 g/1. (Xu7ni-13)
R: a) -3275 kJ/mol. b) 14,9 L.

Para calcular no laboratorio a entalpia de disolucion do NaOH(s) disolvense 2,0 g de NaOH
en 500 mL de auga nun calorimetro que ten un equivalente en auga de 15 g, producindose un
aumento de temperatura de 1,0 °C.

a) Explica detalladamente o material e procedemento empregados.
b) Cal ¢ a entalpia de disolucion do NaOH?

Datos: Calor especifica,,,,,, = Calor especificagcion = 4,18J/g-°C. Densidade da auga = 1 g/ml.
(Xuri-13)

R: 43,2 kJ/mol.

As entalpias de formacion do butano(g), didoxido de carbono(g) e auga(l) a 1 atm (101,3
kPa) e 25 °C son —125,35 kJ-mol™', 393,51 kJ-mol™' e —285,83 kJ-mol™!, respectivamente.
Formula a reaccion de combustion do butano e calcula:

a) A calor que pode subministrar unha bombona que contén 6 kg de butano.

b) O volume de osixeno, medido en condicions normais, que se consumira na combustion do
butano contido na bombona. (Sez-13)

R:a)-2,97-10°kJ. b) 1,50 -10* L.
O naftaleno (C,,Hg) € un composto aromatico solido que se vende para combater a

couza. A combustion completa deste composto para producir CO,(g) ¢ H,O(1) a 25 °C e
1 atm (101,3 kPa) desprende 5154 kJ/mol.

a) Escribe as reaccions de formacion do naftaleno e a reaccion de combustion.
b) Calcula a entalpia estandar de formacion do naftaleno e interpreta o seu signo.
Datos: AH(CO,,) = —393,5 kJ/mol; AH(H,0,) = -285,8 kl/mol. (Xusi-14)

R: 75,8 kJ/mol.

Considera que a gasolina esta composta principalmente por octano (CgH, ) € que no bioetanol
o composto principal € o etanol (CH;CH,OH). Cos seguintes datos: AH’(CO,,) =-393,5 kl/
mol; AHP(H,0)) = —285,8 kl/mol; AH *(C4H ) = —5445,3 klJ/mol; AH °(CH,CH,OH,)) =
—1369,0 kJ/mol; densidade a 298 K do etanol = 0,79 g/ml e do octano = 0,70 g/ml.

a) Escribe a ecuacion da reaccion de combustion do etanol e calcule a entalpia estandar de
formacion do etanol a 25°C.
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b) Cantos litros de bioetanol se necesitan para producir a mesma enerxia que produce 1 L de
gasolina? (Set-14)

R: a) —275,4 kJ/mol. b) 1,42 L.

a) Indica o material a utilizar e o procedemento a seguir para determinar a entalpia de neutraliza-
cién de 100 mL de HC1 2,0 M con 100 mL de NaOH 2,0 M.

b) Calcula o valor da entalpia de neutralizacion expresado en kJ/mol se o incremento de tempe-
ratura que se produce é de 12 °C.

Datos: Calor especifica,,, = Calor especifica e = 4,18 J/g-°C. Densidades das disolu-
cions do acido e da base = 1 g/ml. Considera desprezabel a capacidade calorifica do calori-
metro. (Xun-15)

R: 50,2 kJ/mol.
a) A partir dos datos da taboa, calcula a entalpia estandar de combustion do metano.

Enlace Entalpia de enlace en
condicions estandar (kJ/mol)

Enlace Entalpia de enlace en
condicions estandar (kJ/mol)

CH | 43 | o0 | 498
O-H \ 482 \ c=0 \ 715

b) Calcula o volume de didxido de carbono medido a 25 °C e 1 atm (101,3 kPa) que se xerara
na combustion completa de 100 g de metano. (Set-15)

R: a) —710 kJ/mol. b) 153 L.

Deséxase calcular no laboratorio a entalpia de disolucion do NaOH(s) e para iso disélvense
4,0 g de NaOH en 500 mL de agua nun calorimetro que ten un equivalente en auga de 15 g,
producindose un aumento da temperatura de 2,0 °C.

a) Explica detalladamente o material e procedemento empregados.
b) Cal ¢ a entalpia molar de disolucion do NaOH?

Datos: Calor especifico(auga) = Calor especifico(disolucion) = 4,18 J/g-°C e densidade do
auga=1gml". (Set-15)
R: b) 43,4 kJ/mol.

a) Tendo en conta a lei de Hess, calcula a entalpia en condicions estandar da seguinte reac-
cion, indicando se a reaccion é exotérmica ou endotérmica: C,H,(g) + H,O(l) — C,H;OH(1).
b) Calcula a cantidade de enerxia, en forma de calor, que ¢ absorbida ou cedida para obter
75 g de etanol segundo a reaccion anterior, a partir das cantidades adecuadas de eteno e
auga.

Datos: AH®,pusion [CoHa(g)] = —1411 kJ-mol™'; AH®, usion [CHsOH(D)] = =764 kJ-mol ™.
(Xuri-16)

R: a) —647 kJ. b) —1055 kJ.

A partir das entalpias de combustion e aplicando a Lei de Hess, calcula:

a) A entalpia da seguinte reaccion: 3C,;,(s) + 4 Hy(g) — C;Hy(g).

b) A enerxia liberada cando se queima 1 L de propano medido en condiciéns normais.



Datos: AI{Oc;ombustic’)n [Cgraﬁto(s)] = 739375 kJ.mOlil; AIiocombusti(’)n [CSHS(g)] = 72219’9 kJ.mOlil;
AH®ustion [Ha(8)] = —285,8 kJ-mol™. (Set-16)

R: a) -103,8 kJ. b) 99,10 kJ.

A reaccion : 2 HCI (ac) + Sn (s) = SnCl, (ac) + H, (g) € exotérmica. Xustifica o signo de
AH, AS e AG para este proceso.

Para as seguintes reaccions, e sen consultar as taboas, predi se seran espontaneas:

a) 6 CO,(g) + 6 H,0(g) > CH,04(g) + 6 Oy(g) AH> 0

b) Mg(s) + H,SO,(ac) = MgSO,(ac) + H,(g) AH<0

¢) Cly(g) + Hy(g) 2 2 HCl(g) AH< 0

d) 2 NaCl(s) = 2 Na(s) + Cl,(g) AH> 0

Empregando os datos das taboas, calcula AG® para a reaccion: 1,(g) + Hy(g) = 2 Hl(g); indi-
cando se o proceso sera espontaneo en condicions estandar.

R: -16,8 k.
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