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14. Energia de las Reacciones Quimicas

v’ Estequiometria y Ley de los Gases

v’ Sistemas Termodinamicos
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES

Adoptan la forma y el volumen del recipiente que los contiene

Presentan una compresibilidad muy elevada.
Tienen densidades mucho menores que sélidos y liquidos.

o O O O

Las interacciones entre las moléculas son muy débiles.

o En el caso hipotético en el que no hay interacciones entre las moléculas y las
colisiones son elasticas, hablamos de GASES IDEALES O PERFECTOS. A bajas
presiones y altas temperaturas, casi todos los gases se comportan como
ideales.

o Cuando los gases se alejan del comportamiento ideal, decimos que se trata
de GASES REALES.
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES

A bajas presiones y altas temperaturas, se cumple:
1
o Ley de Boyle: V « > (n y T constantes)

“Para una cierta cantidad de un gas a T cte, el
volumen de un gas es inversamente
proporcional a su presion”.

el " (2) (1)
P, _
V2 Vl _ .
Volume

Pressure




14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES
A bajas presiones y altas temperaturas, se cumple:
o Ley de Boyle: V « % (ny T constantes)
o Ley de Charles: V o« T (ny P constantes)

“El volumen de una cantidad fija de un gas a P cte es directamente
proporcional a la temperatura absoluta en kelvin”

oloaalEssor =T | | | OmsEEEST" =
=300—-200 =100 0 100 200 300 0

Temperature (°C)

| J
100 200 300 400 500 600

Temperature (K)




14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES
A bajas presiones y altas temperaturas, se cumple:
o Ley de Boyle: V' « % (n y T constantes)
o Ley de Charles: V o« T (ny P constantes)

o Ley de Avogadro: IV o« n (Py T constantes)

“A una temperatura y presion dadas, el volumen de un gas es directamente
proporcional a la cantidad del gas”

H Ecuacidon de Estado de LOS GASES IDEALES

o%%oo TlT TlT
sestain| VX p 2V =R-o5 PV =nRT

©0% o> o%%% oo
%OOO 00 °°°°
\ R d | 0.082057 atm L. m(ljl_l K"ll
. 0.083145 bar LK ™! mol™
2 mol de gas : constante de los gases 63145 1P LK mad
2 litro de gas 8.3145Pam®mol 'K !
8.3145 T mol 1K !

1 mol de gas afiadimos 1 mol
1 litro de gas
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES

Una mezcla de gases ideales sigue la Ley de Dalton de las Presiones Parciales

P, = 8.4amm

2 Q O [+ ) > ¢
o ® = 0 o e‘
] e e f?@ @ "T—1.25 mol He
,g\ 0.50 mol H, e @ ;“‘ 1.25 mol He ‘ @ % 0.50 mol H,
Q g <o p O@ % ’ 1.75 mol gas
@ &’ C ® 9 e a
(a) 5.0 Lat20°C (b) 5.0 Lat 20 °C (c) S.OLat 20°C

La presion parcial del gas i, (P;) es |la presidon que ejerceria el gas i si se
encontrara solo a la misma temperatura y ocupando el volumen total;

_TliRT
N




14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES
Pi = v PT = EPL 7 . n;

_ TllRT _ TllRT Zini n; RT

g % vV Y. ZiniVil LT

La presion parcial del gas i (P,) es igual a la fraccion molar del gas i en |la
mezcla (x;) multiplicada por la presion total (P;).

n; : .
Xi = — fraccion molar de i )
- < DY (¥
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

T ——— W

LEY DE LOS GASES - Reales

o En los GASES REALES, las interacciones entre las moléculas no son

despreciables y las moléculas tienen tamano finito.

PV

Factor de compresibilidad de un gas (z2) = —

Ideal gas

Compressibility factor, PVaRT
=

| | | 1 l °
200 400 600 8001000

Pressure, atm

nRT
Paraun gasideal,Z=1

Z es diferente de 1, si:

Z > 1 el volumen molecular es significativo
Z < 1 las fuerzas de atraccion intermolecular
son importantes.

Los gases se comportan idealmente a

temperaturas altas y presiones bajas.
Los gases se comportan no idealmente a

temperaturas bajas y elevadas presiones.

14



14. Energia de las Reacciones Quimicas

LEY DE LOS GASES - Reales

La ECUACION DE VAN DER WAALS, recoge dos caracteristicas importantes de las
moléculas que forman los gases reales: su tamafio finito y la atracciéon que
experimentan a distancias medias y grandes.

Caracteristicas de cada gas

an2/V2: Término de atraccion molecular
nb: Término de correccidon de volumen

P -V =nRT sy (V- nb) =V
S ""‘ 'oc OUZ [5)
4230
nRT  an? an?
P = — » P=DP; — > Preqr < Pideal
real V —nb V2 (V—nb) =~V ldeal

V2

Cuanto mas pequefio es a y b mas se parece aun G.I. Amayorayb
mas elevado es Z

15




14. Energia de las Reacciones Quimicas

(22) Utilice la ecuacidn de Van der Waals ‘para calcular |a presion que ejercen 1.5
moles de SOZ(g) cuando estan confinados en un volumen de A)100:L,B)20 L, C) 5L,
D)1LyE)O.5La298K. ¢En cual de estas condiciones existe mayor desviacion del
comportamlento ideal?. Los valores de a y b para el SO, son as 6 72 L2 atm. mol 2y

b 00564Lmo|1 -'

an i e il nRT an”
(P + W) (/V_ nb)«.:nRT _ 1 P'real V nb VZ |

100L . 150082208 67201 5)2 By 565 't'
real( ) 1()() 1 5(0 0564-) 1002 a m

real(ZOL) Y 1 803 atm | V(L) real (atm) ‘ |deal (atm)
W .1’“0 0 0. 365;'}'.'3' o 0,366 g
e 20 | ts3 | 183

,.ea,(SL) - 6 853 atm

W e
P,oqi(0.5L) = 27 84 atm 1 2498 36.65
| .5 27.84 73.31

-~



14. Energia de las Reacciones Quimicas

(22) Utilice la- ecuacion de Van der Waals para calcular la presion que ejercen 1.5
moles de sz(g) cuando estan confinados en un volumen de A)lOO L,B)20L,C)5L,
D)1LyE)O.5La298K. ¢En cual de. estas condiciones existe. mayor desviacion del
comportamlento ideal?. Los valores de a y b para eI SO, son a = 6 72 L2 atm moI 2y

b 00564Lmo|1 J

. an aahan e R ,an g |
'(P o —) (,V nb) ‘—‘nRT _ : P,.eal — e

an

""‘.‘r- s
'

15 0082 298 672 (1 5)2

100 1. 5(0 0564) 1002 R
V)| P ety ] g

< ~' i "'1A,QQ-1.‘.;'7 ;}i: 0. 355.’?‘-*:;1?) 03660

g TR e T e R L

i1 5 | 683 | j7.331

o S0l Y A 24.94 36.65

200 400 600 8001000 S g ,,
Pressure, atm | o™ — 0.5 27.84 73.31

-~

oo O 365 atm

03 ath

Compressibility factor, PVaRT




14. Energia de las Reacciones Quimicas

TERMODINAMICA - Introduccion

TERMODINAMICA
T14-T15-T16

i CINETICA QUIMICA
QUIMICA —— T19
FISICA \
QUIMICA CUANTICA

ELECTROQUIMICA

T18




14 Energia de las Reacciones Quimicas

TERMODINAMICA - Introduccion
PrINCIPIOS Y propiedades
,ermodmaﬁ ica

GASES IDEALES
* Las moléculas del gas no interaccionan
* No ocupan volumen

[ lermodinamica — [ Propiedade

Relaciona magnitudes
macroscopicas que pueden medirse
experimentalmente, abarca toda la

naturaleza

Sistemas en EQUILIBRIO

Reaccione
- J‘éfm

19



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Sistemas Termodinamicos - Definiciones

o Sistema: aquella parte del universo que es objeto de nuestro estudio.

o Entorno o alrededores: el resto del universo

o Frontera: Separacion entre sistema y entorno que puede ser real o
imaginaria

Sistema
Limite del sistema
Entorno

Universo

20



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Sistemas Termodinamicos - Definiciones

Tipos de sistemas segun su relacion con el
entorno:

o Abierto: puede intercambiar materia vy
energia con su entorno

o Cerrado: no intercambia materia pero
puede intercambiar energia con su entorno

o Aislado: no intercambia ni materia ni
energia con su entorno; es como un
universo en si mismo

nl {hi

21



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Sistemas Termodinamicos - Definiciones

Tipos de Frontera/Pared

Permeable
Permite el paso de la
materia a través

Semipermeable
Solo permite el paso
de algunos tipos de moleculas

Impermeable
No permite el paso o
de la material

22



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Sistemas Termodinamicos - Definiciones

Tipos de Frontera/Pared el
el Piston

Rl’gida 2.0 atm
No permite cambios de a T
volumen en el sistema

1.0 atm

Pressure, atm

Movil
Permite cambios de
Volumen en el

sistema Lo

20+

Volume




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Tipos de Frontera/Pared

'?] 4
Adlapatlca | 60°C 40°C | — | 60°C [ 40°C
No permite el flujo :"Z
de calor i
Diatérmica 8
Si permite el flujo de 60°C [| 40°C 50°C | 50°C
calor ‘

24



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Los sistemas se presentan de diferentes formas ‘ ESTADOS
Caracterizados por VARIABLES termodinamicas

VARIABLE # PROPIEDAD TERMODINAMICA # FUNCION DE ESTADO
(No dependen
de la historia)

ESTADO1 gL M ESTADO?2

Py, Ty, Vo, my, Py Py, Ty, Vo, My, Py




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Los sistemas se presentan de diferentes formas ~ mmmp ESTADOS
Caracterizados por VARIABLES termodindmicas

VARIABLE # PROPIEDAD TERMODINAMICA ‘ FUNCION DE ESTADO
(No dependen

T=20¢°C de la historia)
P=1atm
Destilacion p =0.99820 g/mL

Condensaciodn

: CuS0O,.5H,0
a Reaccion directa

Hy(g) + 02(g) = H,0(1)

T=20°C-P=1atm-p=0.99820 g/mL

26



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funciones de Estado - Definiciones

o Cuando cambia el estado de un sistema, los cambios de dichas funciones solo
dependen de los estados inicial y final del sistema, no de como se produjo el
cambio.

AX = Xfinal — Xinicial

Si X es una funcion de estado se cumple que
X=f(ab,c..)

dX = X da + oX db +
~ 34 T\ b
b,c... ac...

Altura es = f()
Distancia # f()




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funciones de Estado - Definiciones

Al asignar valores a unas cuantas, los valores de todas las demas quedan
automaticamente fijadas.

Ecuaciones de estado: Relacionan funciones de estado. Se determinan
experimentalmente.

PV = nRT Ecuacion de estado del gas ideal

“Cuando se especifica la temperatura y la presion de un mol de gas ideal, el
volumen solo puede adquirir un valor, dado por la ecuacion de estado”

28



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funciones de Estado - Definiciones

VARIABLE =) PROPIEDAD TERMODINAMICA =) FUNCION DE ESTADO

(No dependen
Extensivas de la historia)
o Dependen de la cantidad de materia del sistema. > -
Volumen (V), masa (m), Energia (E), moles (n). ‘)

®

o Son aditivas.

o La divisidn de una propiedad extensiva entre los moles la
convierte en Intensiva.

Intensivas

o No dependen de la cantidad de materia del sistema.

o Densidad (), Temperatura (T), Presion (P).

o No son aditivas.

o Propiedades molares: propiedades intensivas que resultan de dividir
una intensiva por el nimero de moles del sistema.

29



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Sistemas Termodinamicos - Definiciones

Si las propiedades macroscoépicas
INTENSIVAS a lo largo de un sistema
son idénticas
el sistema de denomina HOMOGENEO

Si por el contrario estas
propiedades NO
son idénticas el sistema se
denomina
HETEROGENEO




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Sistemas Termodinamicos - Definiciones

Un sistema HETEROGENEO puede constar de varios sistemas HOMOGENEOS,
a estas partes se les llama FASES

En este caso tenemos tres
fases, la sal no disuelta, la
solucion y el vapor de agua

8\ +——— vapor de agua

+—— solucion de sal en agua

+«— sal solida no disuelta

31
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Equilibrio Termodinamico

La termodindmica estudia sistemas en equilibrio (o procesos reversibles). No se
observan variaciones macroscopicas con el tiempo.

@)

Equilibrio térmico: Temperatura constante en todos los puntos del sistema.
Equilibrio mecanico: Todas las fuerzas estan equilibradas.

Equilibrio material: No hay cambios globales en la composicion del sistema, ni
transferencia de materia.

En el equilibrio termodinamico deben ocurrir los
tres tipos de equilibrio

32



14. Energia de las Reacciones Quimicas

T T N R —— ——

Procesos Termodinamicos

Camino que sigue el sistema cuando su estado, las funciones de estado, cambia
con el tiempo = PROCESO TERMODINAMICO

Tipos de procesos

ISOTERMO (T = cte)

ISOBARO (P = cte)

ISOCORO (V = cte)

ADIABATICO  (Q=0)

cicLico (estado final = estado inicial)

Reversible: sistema siempre infinitesimalmente proximo al equilibrio; un
cambio infinitesimal en las condiciones puede invertir el proceso.

Irreversible: un cambio infinitesimal en las condiciones no produce un cambio
de sentido en la transformacion.

33



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Temperatura — Propiedad Intensiva

[K]
Cuerpo 1 [OC]

i La temperatura es una propiedad
\ intensiva del sistema, relacionada

; con la energia cinética media de las
/ . moléculas que lo constituyen

Cuerpo 2 '

Su cambio supone el cambio repetitivo y predecible en otras propiedades del
sistema, lo que permite asignarle un valor numérico

34



14. Energia de las Reacciones Quimicas

T TR T R ——— —

Principio Cero de la Termodinamica

Cuando dos sistemas Ay B estan en equilibrio térmico con un
tercero C, Ay B también estan en equilibrio térmico entre si.

Pared adiabatica

SiT,=T.yTg=T.
Se cumple que

T [ TA = Ti]

35



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funciones de Camino - Definiciones

o Su valor depende del camino seguido para pasar del estado
inicial al final.

SON EXCLUSIVAMENTE EL
CALOR (Q) Y EL TRABAJO (W)

Qv W - NO son propiedades de un sistema
Un Sistema "tiene" T,P, S, G, H ...

36




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Primer Principio de la Termodinamica

“La Energia Del Universo Se Conserva”

Es imposible realizar un trabajo sin consumir una energia

Cuft uff X2
W = Fdx
X X
]
-
L
Distancia que
/‘ se desplaza
W=F x el objeto X1 distancia % Trabajo=area

N

mbl_ Energia = Capacidad para realizar un trabajo >

por el ho

37



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funcion de Trayectoria: Trabajo PV
Compresion de un GAS IDEAL w = F, dx

I:x — I:)ext'A\
A=V /X
I i x=V/A ~

dx = X ay
* =14

1
W = F dX=P..A-—dv

A
Pext> Pint w =PdVv

embolo ext

Equilibrio mecanico Wsistema —— J. P dV Unidades

P

ext = Pint

ext 8.314 J/K.mol
Latl X 5582 atl7Kmol

=101.41J




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funcion de Trayectoria: Trabajo PV

Expansion de un GAS IDEAL

P
I:)ext < Pint I:)ext = I:)int
P
Estado Inicial Estado Final
1 2

1

* Frente a P, =P, constante

P dVv

ext

w

Irreversible v,
W = -
2 v,

0

oc etapas

L

W =-P(V -V) <

V
» Expansion Reversible

j Pdv-_ VZPgast

ext .Vl
o NRT
—dv
Vool
W = -nRT | —
Vv

e Gas ldeal

«G | yT=cte

V

V

W = —nRT Ln—=
V




14. Energia de las Reacciones Quimicas

z VZ d
COMPRESION w0y =~ | Pegav  EXPANSION
A V1 4
R
2 T = cte I = cte T
& W P, = 2.5 atm P, = 5 atm i
2 P,=5atm P,= 2.5 atm : :V 2
Lf==" Lo ="10Y. Vi=5L 7 S
7/// Vir=t 58 ,b=10L /

V, V, Vy Vv,
Wistema = _Pext(VZ nal Vl) Wistema = _Pext(VZ iy Vl)
Wsistema — _§5 atm(s 3 10)L Wsistema =—-2.5 atm(lO o S)L

= 5 e 2533 W=-12.5atm.L-— . ~ 1266]
W S DR ] ' ~"0.082



14. Energia de las Reacciones Quimicas

COMPRESION AN f P...dV EXPANSION
sistema ex
V1 A
Pl
T = cte T = cte
P, = 2.5 atm Py =5 atm
P,=5atm P,= 2.5 atm
V,=10L Vi=5L P,
V2= 5L V2= 10 L
VZ Vz
Wsistema = —nRTLnV— Wistema = —nRTLnV—
1 1
10
Wistema = —Cte - Lnﬁ Wistema = —Cte - Ln?

Wsistema ~ —cte - (_O- 7) —

Wsistema ~ —cte - (O- 7) e



14. Energia de las Reacciones Quimicas
EJERCICIO DE COMPRESION DE UN GAS IDEAL

Un gas ideal se " y desde 10 L hasta 1.5L a
252C. El W ejecutado por el recipiente térmico es de 2250 cal. ¢Cuantos moles
de gas se hayan presentes en el sistema?

V2
P e ——— 2 Wsistema 7 _f Pexth Pext = PG.I PV =nRT
V1
1 Vo nRT | 74
P, F---- Wistema = — fylz dv = - RTf 3 _nRTLnV_i
v,
Wsistema = —nRTLn —

v, V, Vi

1.5
Wistema = 2250cal = —n(1.98 ) (25 +273.15 )K(ILn—— 10

mol K

El signo nos lo da el proceso es decir los voliimenes n = 2 moles



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Funcion de Trayectoria: Calor

CALOR: Un sistema cede E en forma de Q si se transfiere como resultado de una diferencia
de T entre el sistema y el entorno.

o El calor se transfiere desde el cuerpo mas caliente (a mayor T) al mas frio (menor T).

o El calor es una forma de transferencia de energia, no es una propiedad caracteristica del
sistema.

Q= mC(T,P)(TZ -T;)

la T «ems Varia hasta igualar la T,

Irededores

Unidades : Julio 1lcal=4.184)




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Capacidad Calorifica

Capacidad calorifica molar de una sustancia: cantidad de calor T J
necesaria para elevar la T de un mol de dicha sustancia un P K-mol

grado (Propiedad intensiva).
Calor especifico de una sustancia: cantidad de calor necesaria

para elevar la T de un gramo de dicha sustancia un grado
(Propiedad intensiva).

K-g

Q= mC(T,P,V) (T2 _Tl) * si no hay cambio de fase (T cte)
® ni reaccion quimica (varia n)

e Depende de la naturaleza de la propia sustancia




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Un trozo de hierro de 465 g se saca de un horno y se sumerge en 375g de agua en un
. La temperatura del agua aumenta de 262C a 872C. Si el calor
especifico del hierro es 0.45 J/g °C y el del agua 1 cal/g °C, calcula la

AQ =0 Ore + Qagua =0

QFe + Qagua — Mpge ° Ce \ (87— )+magua X Ce . (87—26) =0

J J
- (87— )2C+375¢9g-418——- (87 —26)°C =0

Thorno = 945 2C

Q (Fe) < () Elhierro transfiere el calor
Q(agua) > 0 Elagua adsorbe calor

465g - 0.45




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Formas de Transferir Energia: Q + W

Primer Principio de la Termodinamica

AU=Q+W
\ / \ / \ /
h Cal
alor .
Trabajo Trabajo
mecanico eléctrico

W=0 Q=0 Q=0

a7



14. Energia de las Reacciones Quimicas

T TR T R ——— —

Calor Y Trabajo: Convenio de Signos

Criterio de signos Transferencia

electrodnica

w>o” - W<o -~ =
Q > \} Q < O BANCO

e son formas de variar la E del sistema —L

* NO son funciones de estado

efectivo

T cheques
* NO es “algo” que posea el sistema

48



14. Energia de las Reacciones Quimicas

T TR T R ——— —

Primer Principio de la Termodinamica

ENERGIA No es posible conocer la energia de un sistema,
solo conocemos su cambio en un proceso AU=U,-U,

Energia interna (V) e Funcién de estado

, , e Magnitud extensiva
(Suma de energias a nivel molecular)

¢ Como podemos aumentar U

de un sistema cerrado?

1) Realizando un trabajo
2) Calentandolo = calor

(" )

or Dyirpii
AU=Q+W 1 Prmc[plc’) d.e la
Termodinamica

50



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Primer Principio de la Termodinamica

T;=252C T, =40 2C
\ / N ,
Estado Inicial (i) AU=U;-Ui=AU, =AU, = Estado Final (f)

No es posible conocer |la energia de un sistema,
sOlo conocemos su cambio en un proceso AU = U;- U,

U = funcidén de estado U= f(T,P,V)
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Tipos de Procesos

Proceso a V = cte (isocorico)  V,=V, dV=0

W = j P_dV :‘:Q+o

P2 T2 VE d2 TR
e Nuevo significado de AU =Q, T Uz, H:
®

e Nos da una forma de determinar AU

AU=Q,

Calor Intercambiado a Volumen constante
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Tipos de Procesos

Proceso a P = cte (isobarico)

AU =Q+W =0- j P dV =Qp - j dV =Q, - P(V, -V)

AU=U,-U, P= cte
‘ (U +PV)—(U +PV) =
Nos da una forma H, H1
de determinar (e Funcién de estado  H=f (T,P,V,U)
AH , e Propiedad extensiva
Entalpia N ¢ Unidades de energia (J)
(H) e 5 _H
=— [J/mol]

Calor Intercambiado a Presion Constante



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Capacidad Calorifica

Puesto que Q, =AU y Q,=AH

en un sistema cerrado, en equilibrio o proceso reversible y sélo W(P-V) es
posible definir :

Capacidad calorifica molar a P cte:

_ 19, 1(6H
C - _~| 91
" ndT n(@ij\

Capacidad calorifica molar a V cte:

I
=
O
<
=
7~ N\
o))
C
N
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de AU y AH en procesos sencillos de sistemas cerrados

« Cambio de Fase a T y P constante * El Qpse empleaen AVy en AU,
gue depende del estado de agregacion

H,0
lat

AU =[q+[w=Q, P, [V tiempo

proceso

AU =AH —PAV = [AHZAU

proceso | AH = AU + A(nRT)
siT=cte




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de AU y AH en procesos sencillos de sistemas cerrados

De forma general
ouU ouU
= duU 1T — | dV =C.dT — | dV
U=1TY) +(ava V +(6Vl

H=f(T,P) dH 0T +(6—H) dP =C_.dT +(6—H) dP
oP ). oP ).

MUY UTIL PARA GASES IDEALES Y PROCESO ISOCORICOS E ISOBARICOS
SIN CAMBIOS DE FASE

* En un proceso ciclico
AU=U,-U =0
AH=H,-H, =0

AT =AP=AV =0
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de AU y AH en procesos sencillos de sistemas cerrados
« Cambio de estado de un Gas ldeal (S, pasa S,)
0
du = (Zﬁ) dT+(aU & —— AU=[C,(T)dT =C,AT

| SiC,,cte
0

dH = (aH) dT +(8H P —— AH :ICP(T)dT =CLAT
ot ), . Gl |
S1 Cpcte
1) Proceso Isotermico (T=cte) de un Gas ldeal
Pcte_, W =—PAV  IITev.
/

AU=0 NRT
dT =0 { i W= -[ PudV = -[ PresdV = | j—dv

P, \Tcte
AU =Q+W ——Q=-W W = —nRTLn—_nRTLn

1 1
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Un cilindro al que va ajustado un pistén sin rozamiento, contiene 3 moles de He (g) a un
presion de 1 atm introducido en un bano a T constante de 400 K. Calcule: Q, W, AU y AH

en dos casos:
a) Cuando P aumenta reversiblemente a 5 atm
b) Sialcanza el mismo estado 2 pero irreversiblemente.

a) Cuando P aumenta reversiblemente a 5 atm

_ _(9Y oy _ ¢ —
0= 1) -2 ore() v -Gf o[ 2] ov (50 =0]

0 pordT 0 porG.I

H=f(T,P) dH = (g“) aT + (aH) dp -gx'(%dp|AH 0}

NRT ,\/ = —nRT Ln2
AU = Q +W —— Q =-W W = —j Pextdv rev. _j Pgasdv = _J. —dV ~ V1

8,31 J/molK

. . RT  3-0.082-400 W=16 Kk
V=" =00 nggal Vp=T =g =190 J
1 Q0 =-16kj]




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Un cilindro al que va ajustado un pistén sin rozamiento, contiene 3 moles de He (g) a un
presion de 1 atm introducido en un bano a T constante de 400 K. Calcule: Q, W, AU y AH

en dos casos:
a) Cuando P aumenta reversiblemente a 5 atm
b) Sialcanza el mismo estado 2 pero irreversiblemente.

b) Cuando P aumenta irreversiblemente a 5 atm

ouU oU _ 0 —
U=f(T.V) du=(a—T)vdT+(a—V)Tdv —W%%)]Tdv AU = 0]

0 pordT 0 porG.I

_ _(oH oH _ 0 AH =0
H=1(T,P) dH-(aT)Pdn(aP)po C/J,,d’(+%%/1dP| |

0 pordT g porG.l

P
AU=Q+W ——Q=-W W=—[P,dV —+ w = —P(V, - ;) = —Satm - (~78.7L)
W = —P(V, —V,) = 393.5 atm - L (g) — 393.5 atm. L (%) — 399K/

| W=399k] | |Q=-39.9k




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de AU y AH en procesos sencillos de sistemas cerrados

2) Proceso Adiabatico (Q=0) de un Gas ldeal dU %—W
AU = [C, (T)dT =W =~[P,,dV

2.1) Proceso Adiabatico (Q=0) Reversible de un Gas Ideal

U - by KT

dT T V

—=-NR— . Ln|=%|=—-nRLn |[-=
“ T V “ T, V,
AH = [C,dT =C,AT AU = C,AT =W

Si C, cte




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de AU y AH en procesos sencillos de sistemas cerrados

2) Proceso Adiabatico (Q=0) de un Gas ldeal dU %—W

AU = [C, (T)dT =W =~[P,,dV

2.2) Proceso Adiabatico (Q=0) Irreversible (P cte) de un G.I

W=-P,AV  AU=[C,(T)dT =—PAV
Si C,, cte
AH = JCPdT_:.C AH = A(U + PV) = AU + PAV

Si C, cte

Relacion entre C y C, SOLO para Gas Ideal y
cualquier proceso ply =N




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de AU y AH en procesos sencillos de sistemas cerrados

 Proceso Isobarico (P=cte) sin cambio de fase (G.I o cualquier sistema)
Si Cpcte

oH oH
dH=|— | dT+|—| dP —— AH =|C,(T)dT =C,AT
(GT)F, +( )T P=cte j () ]

AH = AU + A(PV) ======p> AH =AU +PAV
Si P=cte

 Proceso Isocorico (VV=cte) (G.I o cualquier sistema)
ouU ouU

dU =(—)V dT +(—)T v —— AU :jCV(T)dS C,AT

oT oV -
V=cte Si C,,cte
AH =AU +PV) =AU +V AP




14. Energia de las Reacciones Quimicas

(28) Calcule g, w, AU y AH si 2.00 g de He(g) con C,  =3R/2 independientemente
de la temperatura experimentan: a) Una expansion reversible a presidn
constante de 0.800 bar desde 20.0 L hasta 40.0 L. b) un calentamiento
reversible en el que |la presion varia de 0.600 bar a 0.900 bar mientras V
permanece constante e igual a 15.0 L.

a)

V2
x D R, . W=—j PoyedV
P (cte) = 0.8 bar V,=40L AU =0+ W 5 ext
w PV, =V 0.8(40 — 20 Sl 14 1600
(2 1) : ( ) 1bar - L
T
U=f(T)-G.I dU = ( \ dT+( > dV:J C,-dT
S 3 \u‘/V T1
AU =Cy-(Tz = T1) =5-0.8-( )=2400] AU = 2400

AU=Q+W Q=—W+AU = 1600 + 2400 = 4000

100
AH = AU + A(PV) = AU + PAV = 2400 + 0.8(20) - 1barlL AH = 4000



14. Energia de las Reacciones Quimicas

(28) Calcule g, w, AU y AH si 2.00 g de He(g) con C,  =3R/2 independientemente
de la temperatura experimentan: a) Una expansion reversible a presidn
constante de 0.800 bar desde 20.0 L hasta 40.0 L. b) Un calentamiento
reversible en el que |la presion varia de 0.600 bar a 0.900 bar mientras V
permanece constante e igual a 15.0 L.

b) Calentamiento

P, = 0.900 bar
W == [,7 PoxdV =0 XY U=f(T)=G.1
T,
AU=0+W AU=Q ( )dT+< )w:j C, . dr
AU=Cy-(T,—T i V-(P,—P > 0.9-0.6)b TllOO]
=Cy - (T2 - 1)—5 (P2 — 1)—5 L-( )bar - DAL

AU = 675

100 -
AH = AU + A(PV) = AU + VAP = 675 + 15(0.9 — 0.6) - 1bar]L AH = 1125 ]




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Termoquimica: Entalpia de Reaccion — Calor de Reaccion

cC+dD+....

_ J N J
Y Y

Estado Inicial Estado Final

Reaccion de a mol de Ay b mol de B en la que se producen ¢ mol de
C y d mol de D y se intercambia calor (q,)

~
Exotérmicas (Q<0)
Reacciones El sistema desprende calor como consecuencia de la reaccion
Vé ° .< ’ °
quimicas Endotérmicas (Q > 0)

El sistema recibe calor para que tenga lugar la reaccién
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Termoquimica: Entalpia de Reaccion — Calor de Reaccion

aA+bB+.... cC+dD+....
N J N J
Y Y
Estado Inicial Estado Final

Reaccion de a mol de Ay b mol de B en la que se producen ¢ mol de
C y d mol de D y se intercambia calor (q,)

Reactivos Productos
Hr Hp
AH.< 0
H r H AH.> 0
Productos Reactivos
H
Hr > Hp Hp ' Hr < Hp

REACCION EXOTERMICA REACCION ENDOTERMICA
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calor de Reaccion

aA+bB+.... cC+dD+....
N J N\ J
Y Y
Estado Inicial Estado Final

Recipiente

e Exotérmicas (Q<0) —=> AT>0
Adiabatico

e Endotérmicas (Q>0) —= AT <O

e Endotérmicas (Q>0)

Recipiente  Exotérmicas (Q<0) AT
Diatérmico T=0
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calor de Reaccion

Productos (Tp)
T,>T,
AH, <0

/ Reaccidn
exotérmica

| IR
N

Reactivos (Tg)
TO

Productos (Tp)
T,<T,
AH,>0

Reaccion
endotérmica
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Entalpia de Reaccion Estandar (AH,2)

(AH.2): Variacion de entalpia producida al transformarse los nimeros estequiométricos
de moles de reactivos puros, separados y en sus estados normales a una temperatura T,
en los numeros estequiométricos de moles de productos puros, separados y en sus
estados estandar a la misma T.

0
aA+bB —T_ o cC+dD

Reactivos en Entalpia estandar de Productos en

sus estados reacciéona T sus estados
estandara T estandara T

—[a-AH)1(4) + b-AH)(B)]  [c- AHEL(C) +d - AHp (D))

Elementos

en sus estados estandara T

AHD ¢ = [c-AHR(C) +d - AHD (D)| — [a - AH} (A) + b - AH} (B

r

Para hacer el balance energético se considera que las reacciones tienen lugar hasta el consumo total de
los reactivos
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14. Energia de las Reacciones Quimicas
T T N R —— ——

Estado estandar y Estado de referencia

Estado estandar de una sustanciaa T:

e Sdlido o Liquido puro: Estado correspondiente a la P de 1 bar y a una T de
interés.

e Gas puro: Estado correspondiente a P de lbar a una T de interés y con
comportamiento de G.I

0
Se denota con un superindice (°) y el valor de T como subindice —_— A H
-

Para cada valor de T, existe un unico estado estandar de una sustancia pura dada

CH;CH,0H (1) + 30,(g) = 2C0,(g) + 3H,0(1) AHY9gx= —1367 kJ/mol

La Entalpia de Reaccidn es una magnitud molar de modo que presenta unidades de
J/mol o Cal/mol. Recordemos que la entalpia es una variable extensiva pero dividida
entre los moles la convierte en una propiedad intensiva.
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

T TR T R ——— —

Entalpia normal de Formacién (AH, T)

Entalpia normal de formacidn de una sustancia pura es el cambio de entalpia

normal para el proceso de formacion de un mol de esa sustancia en su estado
normal a |la temperatura T, a partir de los elementos que la constituyen en su
forma de referencia a T.

« Rara vez medible directamente

« Calculable a partir de otras entalpias de reaccion medibles (combustion...)

Estado de referencia de un elementoa T:
La forma mas estable de un elemento a Ty P° 1bar.

Arbitrariamente: La entalpia normal de formaciéon de cualquier elemento en su
forma de referencia a la temperatura T, es cero

AHfT — () Elemento en su estado de referencia




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Entalpia normal de Formacion (AH, T)

éCuanto vale Entalpia de formacidn de...?

C (grafito, 307K, P9) —>  C (diamante, 307K, P9)
=0 —0 .
AHf'T =) — AHf,gomC(diamante) =1,9KJ/ mol
¢ Cuanto vale Entalpia de formacion de...?
Br, (liq) =—— Br, (gas) T=298K  AH% =301 kl/mol
Ej: Br, (liquido) aP =1 bary T 298 K —— AH}T =0 /3

Br, (gas) aP=1baryT298K —> AH°;; = 30,91 k]/mol
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Entalpia normal de Formacion (AH, T)

¢ Cuanto vale Entalpia de formacion del Formaldehido?

1
2C  +3H, . +—0, ., >CHOH
(grafito, T,P ") (gas,T,P) 2 (gas,T,P) (liquido,T,P")
AH2 (0,, gas, 298K) = 0 kJ/mol AH2 (C, s, 298K) = 0 kJ/mol
AH. (H,, gas, 298K) = 0 kJ/mol
1
AHO — AHi(‘)T(C H C)H(qu)) o 2AHOT(C(graf)) o BAH T(H2(g)) AHST(C)Z(g))

T—(medlda experimental) AHC, o (C,HsOH, liq ) = -277 69 ki/mol

Se miden algunas AH.;2, y se tabulan, lo que permite calcular las entalpias normales de
reaccion AH.°:

{AH? =) Vo AH:T(prod)—Z v AHET(reac)J

prod reac




14. Energia de las Reacciones Quimicas

Tablas tabuladas Entalpias de Formacion a 298K y 1 bar

PROPIEDADES TERMODINAMICAS DEL ESTADO ESTANDAR A 25 °Cy 1 BAR”

Sustancia __AH j}g& AGy 205 S, 208 Chm o8 -
kJmol™! kJmol' Jmol 'K ' Jmol 'K!
Ag*(ag) 105,56 77,09 728
Br(g) 111,884 82,396 175,022 20,786
Br~(aq) —121,55 —103,97 82,4 —1418
Br,(]) 0 0 152,231 75,689
Br,(g) 30,907 3,110 245,463 36,02
(T[gfaﬁto) o n £ AN o £am
C(diamante) 1 1
e e Haggy += 0505y = Hy0¢)
T alg =942 2 2 2

CH.(g) 7 g) ' o 72(g)
CO(g) —11C
col o 1

3 lag —671
COF,(g) —634 HE (g) + = OE (g) —* HE O(”
C,H,(g) 22¢ 2
C,Hy(g) 5z
C,Hglg) — 84 1
C,H,OH() 27 H 120 H.0
(CH,),0(yg) - 184 — —
CaH(9) Si; g T g M) 2(s)
CeHglg) 82
Cyclohexene(g) (C,H ) —35,36 107,0 310,86 105,02
a-p-Glucosa(c) (C H,,0,) —12744  —910,1 212,1 218.8
Sucrosa(c) (C,,H,,0,,) 22217 — 15438 360.2 4255
CH,(CH,),,COOH(c) 8908  —314,5 4552 4607
CaCO,fcalcita) —1206,92 —1128,79 92,9 81,88
CaCO,(aragonita) —1207,13  —1127,75 887 81,25
CaO(c) — 635,09 604,03 39,75 42,80
Clig) 121,679 105,680 165,198 21,840
Cl (aq) 167,159 —131,228 56,5 136,4
Cly(g) 0 0 223,066 33,907

AHE =
AHZ =

AH? =

Sustancia

Culc)

HCW o

—241,9 k] /mol

—285,8 kJ /mol

—292,6 k] /mol

NaCl(c)
Olg)

O,(¢)

OH ™ (aq)
PCly(g)
PCly(g)
SO,(g)
Si(g)

SiC(f, cubico)
Si0O,(cuarzo)
Sn(gris)
Sn(blanco)
SO2 (aq)

“ Dalos obtenidos principalmente por conversion a partir de valores de D. D. Wagman et al, $
Values of Chemical Thermodynamic Properties. Natl. Bur. Stand. Tech. Notes 270-3, 270-4, 270-5, 270~

A(;f 298

AH": 298 S ;II. 298 C f‘, m, 298
kImol ' kJmol ' Jmol "K' Jmol 'K
0 0 33,150 24,435
64,77 65,49 99,6
0 0 202,78 31,30
0 0 2728 2510
485 47 3159
217965 203247 114713 20,784
0 0 0 0
0 0 130,684 28,824
0,138 1,464 143,801 29,196
0 0 144,960 29,196
~36,40 53,45 198,695 29,142
—92,307 —95,299 186,908 29,12
—271,1 —2732 173,779 29,133
294.1 8.1 23897 43.68
—285,830 237,129 69,91 75,291
241,818 228,572 188,825 33,577
— 187,78 — 120,35 109,6 89,1
—20,63 —33,56 205,79 34,23
252,38 283,27 102,5 21,8
436,747 409,14 82,59 51,30
0 0 32,68 24,89
147,70 113,10 148,650 20,786
—60170  —569.44 26.94 37.15
472,704 455,563 153,298 20,786
0 0 191,61 29,125
—46,11 —16,45 192,45 35,06
— 528,10 — 368,44 103,51 99,20
90,25 86,55 210,761 29,844
33,18 51,31 240,06 37,20
—207,36 - 111,25 146,4 — 86,6
9,16 97,89 304,29 77,28
107,32 76,761 153,712 20,786
—240,12  —261,905 59,0 46,4
—411,153 384,138 72,13 50,50
249,170 231,731 161,055 21,912
0 0 205,138 29,355
—229,994 —157,244 —10,75 —148,5
287,0 -267.8 311,78 71,84
3749 3050 364,58 112,80
2296830 300,194 24822 3987
455.6 4113 167,97 22251
653 628 16,61 26.86
01094  —856.64 4184 4443
-2,09 0,13 44,14 25,77
0 0 51,55 26,99
—909,27 744,53 20,1

293,

270-7 y 270-8, Washington, 1968-1981. Se ha usado para los solutos los estados estandar en la escala de

modalidades.
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14. Energia de las Reacciones Quimicas
S A T T

Ley de Lavoisier - Laplace

El cambio energético que acompaia a una reaccion quimica es
de magnitud igual, pero de signo opuesto al que va asociado a
la reaccion de sentido opuesto.

C(s)+0,(g) >CO,(g) AH=-393.5Kk]
CO,(g)—>C(s)+0,(g) AH= 393.5k]

0

O

H: funcion de estado
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Ley de Hess — Calculo de la entalpia de reaccion

La energia intercambiada en forma de calor en una reaccion quimica es la
misma tanto si la reaccion ocurre en una etapa como si ocurre en varias.

C(s) + 02(9) = CO2(g)

UNA ETAPA VARIAS ETAPAS
1
I C(s) + 0,(g) = CO,(g) I C(s) + 502(9) > CO(9)  8H} 205 = ~110 k] /mol
1
AHR 565 = —393,5 k] /mol CO(g) + 5 0,(9) = CO0,(g) AH 55 = —283,1 k] /mol

C(s) + 0,(g) = CO,(g) AHP 295 =—393,5k]/mol

Se desprende la misma cantidad de calor msssmm=) Por H (funcidn de estado)
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Ley de Hess — Calculo de la entalpia de reaccidn

Ejemplo: Formacion de etano a partir de C(grafito) e H, (g). La combinacion de
reacciones nos pueden llevar a la reaccidon de formaciéon de etanol (g). — Ley

de Hess
2C(grafito) + 3H,(g) — C,H¢(g)
o 2C(grafito) + 3H,(g) » C,Hs(g)
9 C,Hg(g) + = Oz(g) — 2C0,(g) + 3H,0(1) AHZog = —1560 %
eC(grafito) + 0,(g) = C0,(g) AHzog = —393. Smol

eHz(g) + %02(9) - H,0(l) AHO,s = —286—L

mol
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Ley de Hess — Calculo de la entalpia de reaccion

Mediante la Ley de Hess

7 k]
2C0,(g) + 3H,0(1) = C; He(g) +05(g)  AHzos = 1560 ——

2C(grafito) + 20,(g) » 2C0,(g) AH24g = —393.5% X 2
3
3H,(g) + 502(9) - 3H,0(1) AHfog = —286—5 4 3

mol

2C(grafito) + 3H,(g) » C;Hg(g) AHY95 = —85 KJ/mol
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Calculo de la entalpia de reaccion

Usando la definicion

AH: :Z Vprod AH:T(pI’Od)—Z Vreac AH:T(reaC)Ansﬂcy?_g,an_a

o
] C P, m, 298

prod reac K' Jmol "K'
Ag*(aq) 105,56 77,09 728
Br(g) 111,884 82,396 175,022 20,786
Br (aq) — 121,55 — 103,97 824 —141,8
Br,(l) 0 0 152,231 75,689

Br.(g) 309 3,110 245,463 36,02
“(grafito) 0 0 5,740 8,527

C(diamante) 1,897 2,900 2,377 6,115

. Clg) 716682 671257 158,096 20838
ZC(gTafltO) + 3H2(g) — CZH6(g) CF,(9) ~95 879, 261,61 61,09

CH.(g) ~78481 5072 186,264 35,309

CO(y) ~110525 137,168 197,674 29,116
CO,(g) 393509 394359 21374 37,11
O3 (ag) ~677,14  —52781 56,9
COF(g) —6347  —6192 258,60 46,82
C,H,(g) 20673 209,20 200,94 43,93
C3H.(g). 5226 68,15 219,56 43,56
C,Hel9) 8468 > 3282 229,60 52,63

Soctaniio AH o0y AG [0 S i, 298 C .20
0 — 0 0 0 3 —

AHp = 1-AHf(C;He(g)) — 3 - AHF (Hy(g)) — 2 - AHF (C(grafito)) = —85 KJ /mol
Cu*"(ag) 64,77 65,49 99.6
F,(g) 0 0 202,78 31,30
Fe(c) 0 0 27.28 25.10
Fe'*(ag) 48,5 4.7 3159

H(g) 207065 203.247 114713 20,784
H* () 0 0 0
< Hy9) 0 0 130,684 28,824
30




14. Energia de las Reacciones Quimicas

T T T U

Entalpia de Combustidn

« Una combustion es una reaccion de oxidacion completa con O,(Q)

- La entalpia de combustion es la variacion de entalpia en una reaccion de
combustion de un mol de combustible

 Medible directamente, ya que las reacciones de combustion son
realizables

« Las entalpias de combustion estandar se usan para calcular y tabular
entalpias de formacion estandar

CH3CH,0H(g) + 3 Oz(g) —® 2CO0,(9) + 3H20(9)  AHsggk 3par= -1211 kd/mol
CH3CH,0H(g) + 3 Oy(g) —® 2CO0,(g) + 3H0(g)  AHO%gg¢=-1228 kJ/mol
CH3CH,0H(l) + 3 0y(g) ——® 2CO,(g) + 3H0()  AHO%gg¢=-1367 kJ/mol
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14. Energia de las Reacciones Quimicas

Efecto de la Temperatura en la Entalpia de Reaccidn

AH, aA+bB—cC+dD
aA+hB T, |===>| cC+dD T, | Ay - A AH+

T2
aA+bB T, |[=—>| cC+dD T, |AH" = [cC,(C)+dC (D))dT

AH, = AH, + [ "[¢C,(C) +dC, (D) - aC,(A) - bC, (B)JdT

N— ———
—~

AC,

AH, = AH, + [*AC, dT

Ecuacion de Kirchhoff



14. Energia de las Reacciones Quimicas

Efecto de T en la Entalpia de Reaccion: Ejemplo

Halle las entalpias normales de reaccion a 298K y 370K de la reaccion

2H,S8(g) +30,(g9) » 2H,0(1) + 250,(g)

Datos termodinamicos (a 298 K y 1 bar)
0 0 0 Tge—1 6 e o
&Ha{glgdémah &G,S{glzd;mﬂh S ;?ﬁ;g‘:ol] Cp (Jmol ="K~ ) AH298 = —1124.2 k]/mol

AHY,, =227 kJ/mol

T
T

L e S TR L S
molK molK " molK molK "~ Kmol

k K k
AH, = AH; + ACp(Tz —T;) = —1124. 2—] + 0. 0498—] (370 — 298)K = —1120. 6—]
mol molK mol
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