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Pautas segundo cuatrimestre

. Se deben seguir las pautas para elaboracion de informes, tanto para elaboracion como
para calificacion.

. Se debe manejar el lenguaje cientifico y la buena redaccion para entregar los informes.
Evitar al maximo el uso del lenguaje coloquial para explicar hallazgos cientificos.

. Las hipotesis deben ser entregadas en una tarea adicional en el aula virtual, previo a
cada TP.

. Los informes de laboratorio deben tratarse exclusivamente del tema trabajado en clase.
Se pueden tomar conceptos trabajados previamente para justificar los resultados, pero
no se contemplaran conceptos adelantados que no se han visto aun en clase.

. Organizar los datos en tablas, graficos, etc., para una mejor lectura y prolijidad.

. Los informes de laboratorio deben ser sencillos, cortos, coherentes y concretos, sin
extenderse en las discusiones de resultados, que a veces conlleva a inconsistencias entre
los incisos desarrollados.
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Calor: Es la energia empleada para incrementar
la temperatura de un objeto

ENERGIA INTERNA

Energia absorbida,
manifestada en forma de
trabajo

ENERGIA
SUMINISTRADA

Generalmente por
transferencia de calor

Energia no absorbida.
Relacionada con la
espontaneidad del proceso

Ley de Equilibrio Termodinamico (Ley cero)
El calor siempre se

transfiere de un

E i —
Calor = -hersia + Trabajo 1Q2 — AU + 1W2 cuerpo de mayor T

Interna
a otrode menor T

I — T

Los subindices 1y 2 en Q y w indican que son variables de trayectoria.



Sighos Q y w

g es positivo: el sistema absorbe calor de los alrededores (endotérmico).
¢ es negativo: el sistema /ibera calor hacia los alrededores (exotérmico).
w es positivo:  los alrededores realizan trabajo sobre el sistema.

w es negativo: el trabajo es realizado por el sistema sobre los alrededores.

ALREDEDORES

Calor que absorbe Trabajo que
el sistema— se realiza
endotérmico sobre el sistema

q >08p ‘%ﬁ> 0
b SISTEMA a <’

Calor que libera
el sistema—
exotérmico

Trabajo realizado
por el sistema

s

AU = 10, + 1w,

Compresion (el volumen disminuye)

Expansion (el volumen aumenta)

Los alrededores realizan trabajo sobre el
sistema; por lo tanto, el signo de w es positivo
}; es menor que }/}, de modo que
AV = (I, — V) es negativo
w = —P Al es positivo
(D) X(F) X (=)= +

Puede deberse a la dissnucion de la cantidad de
moles de gas (An negativo)

AU=Q +w

El sistema realiza trabajo sobre los alrededores;
por lo tanto, el signo de w es negativo

I/, es mayor que }}, de modo que

AV = (V, = 1) es positivo

w = —P Al es negativo

SR

(=) X (+) X (+) = =

Puede deberse al aumento de la cantidad de
moles de gas (An positivo)

AU=Q—w

102 = AU + 1wy

Compresion (el volumen disminuye)

Expansion (el volumen aumenta)

El signo de w es negativo

AU=Q-(-w)

AU=Q +w

El signo de w es positivo

AU=Q - (+w)

AU=Q—w




Signos de energia

) Estado final

Pérdida de energia del sistema

del sistema

representada por la flecha azul final
que apunta hacia abajo, desde el
estado inicial al estado final
L% A
r Estado inicial B
A inicial dellsistams \\ inicial
= ( . . .
< Ganancia de energia por el sistema
g representada por la flecha roja que
k= apunta hacia arriba, desde el estado
8 Efinal inicial al estado final
£r Estado final -
u .
5 del sistema

Energia cedida al entorno,
disminuye la energia interna
del sistema, AE es negativo

Energia ganada del entorno,
aumenta la energia interna del

sistema, AE es positivo




TD de las Reacciones Quimicas

Al quemar etanol (alcohol) liquido en presencia de oxigeno, se tiene la siguiente ecuacion:

C,H,OH ,, + 30, —> 2CO,, +3H,0 , + 1367k
BeTTO e 2 T A CHOH(®) + 30,(g)

Debido a que la energia hace parte de los productos, puede
escribirse como:

C,HsOH ) + 30, —> 2C0,,, +3H,0, AH=-1367k] &
S AH = —1367K]
El sigho negativo indica que esta es una reaccion exotérmica =
(libera calor), y en el diagrama se puede observar la =
transicion de los reactivos a productos con la liberacion de Z
1367 kJ por cada mol de etanol quemado. ‘ 2CO(2) + 3HAC

Conociendo la ecuacion, se pueden realizar calculos para la
cantidad de calor que libera una determinada cantidad de
moles de una sustancia dada, y viceversa.



TD de las Reacciones Quimicas

En la reaccion inversa se necesitarian absorber 1367 kJ en las mismas condiciones.

Debido a que la energia hace parte de los reactivos, puede escribirse como:

El signo positivo indica que esta es una reaccion endotérmica (absorbe calor).



Reacciones Termoquimicas

Una reaccion termoquimica contempla el valor de la liberacion o
absorcion de calor durante la ocurrencia de la reaccion quimica.

Reactivos

Lavoisier también creia
que la luz y el calor eran
sustancias y las clasifico
como elementos.

Productos

COZ y HQO

Luz
Calor

-

Reacciones Exotérmicas: Liberan energia

CHy(p + 20,y —=> €O, + 2H,0 () + 890 K

J

-

Reacciones Endotérmicas: Absorben o requieren energia

~




1.

TD de las Reacciones Quimicas

Los coeficientes de una ecuacion termoquimica balanceada se refieren al numero de moles de
reactivos y productos que intervienen. En la interpretacion termodinamica de la ecuacion nunca
deben interpretarse los coeficientes como numero de moléculas. De preferencia utilizar nUmeros
enteros pequenos para escribir los coeficientes.

El valor numérico de AH (o cualquier otro cambio termodinamico) es especifico para las moles de
sustancias que se especifican en la ecuacion. Las unidades de AH a veces se escriben kJ/mol o solo
kJ. Si en la reaccion interviene una cantidad diferente de material, entonces AH (u otro cambio)
deben escalarse en concordancia (como por ejemplo kJ/g, cal/mol, kcal/mol, etc.)

Es importante el estado fisico de todas las especies, por lo que debe especificarse. En un cambio de
fase se absorbe o se desprende calor por lo que diferentes cantidades de calor pueden intervenir en
una reaccion dependiendo de las fases en las que se encuentran los reactivos y productos.

Por lo general, el valor de AH no cambia de manera significativa con cambios de temperatura
moderados.



Calorimetria

Antoine-Laurent de Lavoisier
Padre de la Quimica Moderna

Lavoisier también creia
que la luz y el calor eran
sustancias y las clasifico
como elementos.

Hacia 1760 el fisico y quimico escoceés
Joseph Black se dio cuenta de que la
aplicacion de calor al hielo no lo
convertia inmediatamente en liquido,
sino que el hielo absorbia cierta cantidad
de calor sin aumentar su temperatura
(calor latente).

Hacia 1780 Lavoisier y Laplace utilizaron
por primera vez un instrumento que
aprovechaba el derretimiento del hielo
para determinar el calor involucrado en
varios cambios quimicos, dando inicio a
la termoquimica. El instrumento fue
denominado “calorimetro”. La masa del
hielo derretido podria indicar la
cantidad de calor desprendido por un
objeto o una reacciéon quimica.

Calorimetro de hielo



Calorimetria

Es comUn en el laboratorio utilizar el calorimetro tipo
“vaso de café”. Se mezclan cuidadosamente en el
calorimetro volumenes conocidos de dos disoluciones
que contienen los reactivos a la misma temperatura. El
agitador se mueve hacia arriba y hacia abajo para que
los reactivos se mezclen bien y la temperatura sea
uniforme durante la reaccion. Las paredes y la tapa de
poliestireno proporcionan el aislamiento para que casi
no haya escape de calor. El calor que se produce o
absorbe debido a la reaccion se puede determinar al
medir el cambio en la temperatura.

En este tipo de calorimetros se mide la transferencia
de calor a presion constante (Qp).

Termometro

e Tapa de poliestireno

e—— Vaso de poliestireno

g

Agua

| &— Vaso de precipitados

Agitador de vidrio



Calorimetria

En una bomba calorimétrica se mide Q,,
la cantidad de calor que se desprende o
se absorbe en una reaccion que ocurre a
volumen constante. La cantidad de
energia que se introduce a traveés de los
alambres de ignicion se mide y se toma
en cuenta.

La diferencia de temperatura (medida
con un termometro) del agua antes vy
después de la reaccion permite calcular
el calor desprendido por la muestra
(previamente pesada).

Alambres
de ignicion, Agitador
calientan la
S W, ,
muestra ' ]

Agua de la vasija 5
del calorimetro |55

Recipiente
de acero

Recipiente Vasija de Muestra en Bomba
externo aislado muestra combustion de acero



Calorimetria

Nutrition Facts

8 servings per container
Serving size 2/3 cup (5549)

Amount per serving

Calories 230

% Daily Value*

Total Fat 80 10%
Saturated Fat 1g 5%
Trans Fat 0g

Cholesterol 0mg 0%

Sodium 160mg 7%

Total Carbohydrate 37] 13%
Dietary Fiber 49 14%

Total Sugars 12g
Includes 10g Added Sugars 20%
Protein 3g

Vitamin D 2meg 102
Calciurn 260mg 20%
Iron 8mg 459
Potassium 240mg 6%

* The %2 Daily Valus (DV) tellz you how much a nutriant in
a serving of food contributes to a daily dist. 2,000 calories
a day iz ussd for general nutrition advics.

) Este caramelo pequefio es en su mayor
parte sacarosa, C;,H,,0;, un azicar.

[
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() Cuando el caramelo se calienta junto con clorato de potasio, KCI04
(un buen agente oxidante), ocurre una reaccion en la que es muy favorable
la formacion de productos (reaccién directa).

C]ZHZZOII(S) ar 1202(g)—) IZCOZ(g) ar llHZO(g)

Si esa cantidad de sacarosa se metaboliza completamente en el cuerpo
humano a didxido de carbono y vapor de agua, se libera la misma
cantidad de energia, aunque de manera mas lenta.



AU

Representa cambios en
la temperatura

- Es una energia parcial, .
ENERGIA INTERNA } suma de la energia cinética Representa cambios en

y potencial de la particula la temperatura, presion
a nivel microscopico y volumen

Energia Interna y Entalpia

Energia absorbida,
manifestada en forma de
trabajo

AH H=U-+PV

. Es una energia total,
ENTALPIA representa los cambios de
» T, Py V que se presentan a H — U
nivel molecular

Energia absorbida,
manifestada en forma de
trabajo

Para sélidos y liquidos

Entalpia (gr. enthalpein: calentar)



Energia Interna y Entalpia

Para calcular
AU (V cte) y
AH (P cte)

Energias Calodricas

/\»

| Energia Interna

— >,

Calor Sensible

l

Calor Latente

l

AU — Tle(TZ — Tl)

AUqu= Tl/lfus

Entalpia

— T

Calor Sensible

l

Calor Latente

AH = nC,(T, — Ty)

l

AHpys= nigys




Calor Latente

Un calor latente implica
cambios de estado

Fusion

AHgy

Vaporizacion

AH,

G

ap

v" Los procesos de calentamiento implican un calor sensible.

v" Los cambios de estado se llevan a cabo a T constante.

v Vaporizacion: Cambio de estado de L a G. Se lleva a cabo

a la T ebullicion

v' Evaporacion: Cambio de estado de L a G. Se lleva a cabo

a T menores a la T de ebullicion.

AHpys= NAgys

AHy,qp= NAyap

Af us
Apap

Asubl

r

Estan
tabulados
a25°Cy
1 atm



Cr y Cy estan

i tabulados a
Calor Sensible tabulados 2
H — U + P V = |SObarico (Presion constante) == C Calor Especifico a

Presion constante

= AH
102 AH = nCy(T, — Ty)

H = U == |SOCOIiCO (Volumen constante) == CU Calor Especifico a
Para solidos y liquidos Volumen constante

102 = AU Zf‘:;yé‘v AU =nC,(T, — Ty)




Calor Especifico

El calor especifico (C;) de wuna sustancia se determina
experimentalmente midiendo el cambio de temperatura (T) que sufre
una masa (m) conocida de la sustancia cuando gana o pierde una
cantidad especifica de calor (q):

(cantidad de calor transferido)

Calor especifico = _ _
b (gramos de sustancia) X (cambio de temperatura)

Por ejemplo, se requieren 209.2 J para incrementar la temperatura de
50.0 g de agua en 1.00 K. Por lo tanto, el calor especifico del agua es:

c 209.2 ] _ 4184 J __1cal
5 (50.02)(1.00K) " gK gk

q
m X AT

Cs =

AU —_ Tle(TZ — Tl)

v

C

Capacidad calorifica C:
Cantidad de calor requerido
para aumentar la T de un
objeto de masamen 1K (o
1°C). Es una propiedad
extensiva.



Charkes D, Winters

Calor Especifico y Capacidad Calorifica

Una pieza de metal caliente (a) se coloca en agua fria. El calor se
transfiere espontaneamente del metal al agua (b), hasta que la
temperatura en ambos sea la misma (condicion de equilibrio térmico).

Calor especifico de

algunas sustancias
comunes

Calor
especifico
Sustancia (J/g - °C)

Al 0.900
Au 0.129
C (grafito) 0.720
C (diamante) 0.502
Cu 0.385
Fe 0444
Hg 0.139
H,O 4.184

C;HsOH (etanol) 2.46

El calor siempre se
transfiere de un
cuerpo de mayor T
a otro de menor T

"W— o



Calor Especifico

Para un gas ideal, el calor especifico molar esta relacionado con la constante R:

C, =Cp,—R

—R —R
2

é’\
|

Un gas ideal es un gas

hipotético que no

experimenta cambios 5

de comportamiento de _—
presion, volumen y CU T 2 R
temperatura y cantidad

de particulas.



Unidades de AH y constante R

Existen valores de entalpias tabulados
quimicos

para procesos

(entalpias de reaccion, de combustion,
de dilucion, de formacion, de enlace,
etc.). Las unidades mas comunes de

AH son:

AH =

cal

mol

k]

mol

fisicos

y

Existe una constate termodinamica (R)
establecida en relacion con el volumen,
la presion, la temperatura y la cantidad
de sustancia, y tiene distintos valores
de acuerdo con sus unidades:

atm L] Conversiones:
R = 0,082

mol K| 1 cal = 4.184 J
R = 1987 |4

- ‘mol K
J

R = 8,314

‘mol K|




Condiciones Estandar y Normales

Termodinamica

Condiciones
Estandar

Las constantes termodinamicas

atm (organizadas en tablas) se

encuentran determinadas a
estas condiciones

Ve

Para un gas ideal:

n: 1 mol

V:22.4L

Cumple la ley de Avogadro

Condiciones
Normales

Gases

Para 1 mol de gas a presion
atmosfeérica, el volumen varia de
acuerdo con las condiciones de
temperatura del experimento, o
las condiciones que imperen en el
laboratorio

Estado de Estado

la materia estandar

Gas Presion de 1
atm

Liquido Liquido puro

Solido Solido puro

Elementos* AGf= 10

Disolucion

Concentracion
I molar



Energia Interna y Entalpia

Para calcular
AU (V cte) y
AH (P cte)

Energias Calodricas

4 ,
v" Calor de Formacion

v Calor de lonizacion
v Calor de Solucion

v Calor de Dilucion

v Calor de Combustion
v Calor de Reaccion

v" Calor de Enlace

~

</\»K

| Energia Interna

— >,

Calor Sensible

l

Entalpia J

Calor Latente Calor Sensible

l l

AU — nCv(TZ — Tl)

AUqu= Tl/lfus AH = nCp (TZ — Tl)

— T

Calor Latente

l

AHpys= nigys




Tablas de valores Termodinamicos

CHEMISTRY

llllf

PHYSICS

v’ Calor de FOrmacion......uceeeeeeeeeeseeeeeeervesseesnennes 5-3
v’ Calor de [oNiZaCion.......ceeeervereeeereeseesennen oo 10-207
v’ Calor de SOlUCION......eeeeeeeeeeeerererereeaeeee e 5-108
v’ Calor de DiluCiON......eeeeeeeervererereneseeeeenene e 5-107
v Calor de CombuUStiON.....coeeeeeeeeerereecrecrereaes e 5-67
v" Calor de Reaccion (se puede calcular)

v Calor de ENlacCe...eeeeeeeeeeeeeeeceeeceeecnneennes oo 9-73
v' Calor de VaporizacCion.........eeeeeereeeereeneevennes oo 6-138
V' Calor de FUSTON.....eeeeeeeeereeerereeeeeneresesseen e 6-154
v Capacidad Calorifica (Compuestos)........cc. ceeee. 5-3
v Capacidad Calorifica (Elementos)........cceu. oo 4-119

v Capacidad Calorifica (SO0lidos).....cceeueerveeenve 12-215



Entalpia de formacion estandar

El cambio de entalpia asociado con el proceso de formacion de un
compuesto a partir de sus elementos constitutivos se conoce como
entalpia de formacién (o calor de formacion), AH,, donde el subindice f
indica que la sustancia se formo a partir de sus elementos constitutivos.

El punto de referencia “a nivel del mar” para todas las expresiones de
entalpia recibe el nombre de entalpia estandar de formacion (AHg). Se

dice que las sustancias estan en estado estandar a 1 atmy 25°C.

Por convencion, el valor de AH}’ de cualquier elemento en su estado
estandar es cero (H; ), O; () O3 (g)» Cis. arafito)r Cis, diamante)r Na(s) €LC.).

Para los compuestos, los valores de entalpia de formacion estandar
estan tabulados.

En las leyes de los gases la
temperatura estandar se
toma como 0°Cy en
termodinamica, como 25°C.

El superindice ° en AHY

indica que las sustancias
estan en estado estandar
alatmy25°C



TABLA 6.4 Entalpias estandar de formacion de algunas sustancias inérganicas a
25°C

Sustancia AH: (kd/mol) Sustancia AHkd/mol)
Ag(s) 0 Ho0u(0) ~187.6
AgCI(s) ~127.0 Hg(l) 0
Al(s) 0 Ly() 0
AlLOx(s) ~1 669.8 Hi(g) 259
Bra(l) 0 Mg(s) 0
HBr(g) -36.2 MgOys) -601.8
C(grafito) 0 MgCOs(s) ~11129
C(diamante) 1.90 Na(g) 0
CO(g) ~110.5 NHa(g) —46.3
CO,(g) ~393.5 NO(g) 90.4
Cals) 0 NO,(g) 33.85
CaO(s) -635.6 N-O(g) 81.56
CaCOs(s) —1 206.9 N:2O4(g) 9.66
Cly(g) 0 O(p) 249.4
HCl(g) 923 Ox(g) 0
Cu(s) 0 Os(g) 1422
CuO(s) ~1552 S(rémbico) 0
Falg) 0 S{monoclinico) 0.30
HF(g) -271.6 SOig) —296.1
Hig) 2182 SOs(g) -395.2
Ha(g) 0 H:5(g) —20.15
H.0(g) ~241.8 Zn(s) 0
H,O([) —285.8 Zn0(s) —348.0

Tahla 15.1 Entalpias molares de formacion estandar seleccionadas a 298 K

Sustancia AH? (kJ/mol) | Sustancia AH? (kJ/mol)

Br,(€) 0 HgS(s) rojo —58.2

Bry(g) 30.91 Ha(g) 0

C(diamante) 1.897 HBr(g) -36.4

C(grafito) 0 H,O() —285.8

CHy(g) ~74.81 H,O(g) —241.8

CyHy(w) 52.26 NO(g) 90.25

CHy(0) 49.03 Na(s) 0

C,H;0H(¢) —277.7 NaCl(s) —411.0

CO(g) ~110.5 O,(g) 0

COs(g) —393.5 SO,(g) —296.8

CaO(s) —635.5 SiH,(g) 34.0

CaCOs(s) ~1207.0 SiCly(g) —657.0

Cly(g) 0 S5105(s) —=910.9
TABLA 5.3 ¢ Entalpias de formacion estandar, AHf, a 298 K
Sustancia Formula AH} (k] /mol) Sustancia Formula AH} (kJ /mol)
Acetileno C,Hs(g) 226.7 Cloruro de hidrogeno HCl(g) —02.30
Amoniaco NH;(g) —46.19 Fluoruro de hidrégeno HF(g) —268.60
Benceno CeHg(D) 49.0 Yoduro de hidrogeno HI(g) 25.9
Carbonato de calcio CaCO;(s) —1207.1 Metano CHy(g) —74.80
Oxido de calcio CaO(s) —635.5 Metanol CH;OH(]) —238.6
Dioxido de carbono COs(g) —393.5 Propano C3Hg(g) —103.85
Monoxido de carbono CO(g) —110.5 Cloruro de plata AgCl(s) —127.0
Diamante C(s) 1.88 Bicarbonato de sodio NaHCOjs(s) —947.7
Etano CyHe(g) —84.68 Carbonato de sodio Na,CO4(s) —1130.9
Etanol C,;HsOH(]) —277.7 Cloruro de sodio NaCl(s) —410.9
Etileno C,Hy(g) 52.30 Sacarosa C13H3,04,(s) —2221
Glucosa CeH504(s) —1273 Agua H,0(]) —285.8
Bromuro de hidrégeno HBr(g) —36.23 Vapor de agua H,0(g) —241.8



Entalpia de reaccion

La importancia de las entalpias estandar de formacion estriba en que, una vez que
conocemos sus valores, podemos calcular la entalpia estandar de reaccion, AH?,., que se
define como la entalpia de una reaccion que se efectua a 1 atm. Por ejemplo, para la
reaccion hipotética

aA + bB —— ¢CdD

AH?,. esta dada por:

AH?, = [cAHZ (C) + dAH? (D)| — [aAH? (A) + bAH? (B) ]

AH?, = Z n AH7 (Productos) — Z m AHf (Reactivos)




Entalpia de reaccion

Método Directo

Por ejemplo, para conocer la entalpia de formacion del dioxido de carbono, necesitamos medir
la entalpia de la reaccion en la que el carbono (grafito) y el oxigeno molecular, en sus estados
estandar, se convierten en dioxido de carbono, también en su estado estandar:

C(S’ grafito) + 0, (9) — (0, (9) AHﬁx: —393.5 k] /mol

A= [AH (€02 ()] ~ [BHF (Cos graficor) + BHE(02 ()] = ~393.5 ki /mol

Debido a que tanto el grafito como el O, son formas alotropicas estables de los elementos, se
determina que AHg (C grafito) Y AHF (Oy() tienen un valor de cero. Por lo tanto:

0 0
AHZ= [AHE(COy ()] = [BHE(C s grapitey) + ABPEO7 ()] = —393.5 K] /mol

AHZ(CO; (gy) = —393.5 k]/mol



Entalpia de reaccion

Método Indirecto: Ley de Hess

Muchos compuestos no se pueden sintetizar directamente a partir de sus elementos. En estos
casos los valores de AHy se determinan por un procedimiento indirecto, que se basa en la ley

de Hess de la sumatoria de los calores. La ley de Hess establece que “cuando los reactivos se
convierten en productos, el cambio de entalpia es el mismo independientemente de que se

efectue la reaccion en un paso o en una serie de pasos”. Por ejemplo, para conocer la entalpia
estandar de formacion del monoxido de carbono:

Cis, grafito) + 302(q) —— CO(y) AHp,=¢?

No obstante, la combustion del grafito tambien produce un poco de dioxido de carbono (CO,),
asi que no podemos medir el cambio de entalpia de CO directamente:

C(s,grafito) + 02 (9) — COZ 9) AH,qx: —393.5 k]/l’l’lOl

COgy + 3025y ——> CO, AH2,.= —283.0 k]/mol



Entalpia de reaccion

Método Indirecto: Ley de Hess

a) C(s, grafito) + 02 (g) — COZ (9) AHﬁx

b) COgy + 302 (q)—— CO;(y, AH?,

En primer lugar, invertimos la ecuacion b) para obtener:

c) COy gy — CO(yy+ 3025  AHP= +283.0 kJ/mol

—393.5 kJ/mol

—283.0 k] /mol

)

Debido a que las ecuaciones quimicas se pueden sumar y restar tal como las
ecuaciones algebraicas, realizamos la operacion (a) + (c) y obtenemos:

@) Ces, grafitoy + 02 () —— CO3y) AHS,= —393.5 k] /mol

c) O3 — CO)+ 3055  AHZ= +283.0k]/mol

d) Cs, grafito) T %02 g — (0 AHZ.= —110.5 k] /mol

Entalpia

C(grafito) 4+ O,(g)

AH® =
-393.5kJ

Y

Y

\

AH®=-110.5kJ

CO(g) +%04(9)

AH®=-283.0kJ

CO,(g)

También se invierte
el signo de AH?,



Entalpia de reaccion

Método Indirecto: Ley de Kirchoff

;Como se determina el calor de una reaccion que no se encuentra en condiciones estandar? La
ley de Kirchoff establece la relacion entre la temperatura en el calor de una reaccion.

400 K 400 K 400 K
A
AH, AH, AH,,
a4 Calor sensible
B T AH = nC, (T, — T
Calor sensible HZ(g) T Clz (9) » 2HCI (9) | nCy(T2 1)|
[aH =nc,(r, -] 298K 298 K AH, 298K

AH?,.= Z n AHZ (Productos) — z m AHF (Reactivos)

AH? o Ley de Hess ?




Entalpia de solucion y de dilucion

Enlace Quimico

Energias que mantienen unidos a los
atomos en un element o compuesto
y permiten la formacion de
moléculas

Fuerzas
Intermoleculares

Energias de cohesion y repulsion
que mantienen unidas a las
moléculas en un determinado grado
y que determina el estado de
agregacion en que se encuentra y
sus propiedades fisicas.

Disolucion

Proceso a través del cual los iones o
las moléculas de una sustancia se
dispersan en un solvente y forman
una solucion, de acuerdo con las
similitudes en su energia de enlace

Calor

Energia que se consume o se libera
durante un proceso fisicoquimico.



Entalpia de solucion y de dilucion

En la gran mayoria de los casos, la disolucion de un soluto en un
solvente produce cambios de calor que pueden medirse. A presion
constante, el cambio de calor es igual al cambio de entalpia. El calor
de solucion, o entalpia de solucién, AH_,, es el calor generado o
absorbido cuando cierta cantidad de soluto se disuelve en cierta
cantidad de solvente. La cantidad AH,, representa la diferencia entre
la entalpia de la disolucion final y la entalpia de los componentes
originales (es decir, soluto y solvente) antes de mezclarse:

AHSOI = H H

mezcla ~ ''componentes

No es posible medir Hgs, Ni Hegmponentess PErO €n un calorimetro a
presion constante se puede determinar rapidamente su diferencia,
AH_,. Al igual que otros cambios de entalpia, AH,, es positivo para
procesos endotérmicos (que absorben calor), y negativo para procesos
exotérmicos (que generan calor).

Otra forma de AH_:

AH,, = AH

soluto

+ AH

solv

+AH

mezcla




Entalpia de solucion y de dilucion

La disolucion de un compuesto idnico, como el ® e ©
NaCl en agua, implica interacciones complejas
entre las especies del soluto y del disolvente.

Primero, los iones Na* y Cl- en el solido
cristalino se separan unos de otros al pasar al
estado gaseoso; para el NaCl se requieren 788
kJ/mol (energia reticular o de red).

Luego, los iones Na* y Cl- “gaseosos” entran
en contacto con el agua, se hidratan y liberan
784 kJ/mol.

&
&
% Calor de disolucién % % 8') 6‘%
La diferencia (4 kJ/mol) corresponde a la %@ S <9¢ 5;’& 8& ,

Iones Na® y CI” en

©
energia del proceso de disolucion (AH,,). estado s6lido LY é ®

Iones Na* y CI™ hidratados




Entalpia de solucion

Proceso termodinamico en una disolucion
exotérmica. La entalpia de la solucion es
menor que la entalpia de los componentes
por separado. Generalmente, los procesos
de solubilizacion exotérmicos tienden a
suceder espontaneamente.

Calor de disolucion de

algunos compuestos

i0nicos

AH disol
Compuesto (kd/mol)
LiCl -37.1
CaCl, -82.8
NaCl 4.0
KClI 17.2
NH,CI 15.2
NH4NO; 26.2

Entalpia, H

fﬁH disolv

Disolvente
separado

Q0 .09
JJJJJ

29 2%

A Disolvente

agregado

Q9
SR

£

=

%
iy
<]

A

Soluto A
separado
) a i<
00 00 an
<]
+ 4
Soluto g 5
= E
agregado g T
N <
. <
ﬁ Hinicml
o
Disolucién \i:l
Q.09
s3tseds |
Q
JJO 09| ¥ Y
Hfinal




Entalpia de solucion

Si AH,,, es muy endotérmico, entonces el
soluto no podria disolverse de manera
significativa en el solvente seleccionado.
Para que se formen las soluciones, la
interaccion solvente-soluto debe ser lo
suficientemente fuerte para que AH,
sea comparable en magnitud con AH
+ AH

soluto

solvente*

Este hecho explica por qué los solutos
ionicos no se disuelven en solventes no
polares. Las moléculas de los solventes
no polares solo experimentan débiles
interacciones de atraccion con los iones,
las cuales no compensan las energias
necesarias para separar los iones entre
sl.

Entalpia, H

Disolvente

separado I
3
Soluto H _]_:E
separado g
) 5| Disoluciéon
A Q; JJJ g 2 JJ 02
% 0% 99309
_ A T ] °F Q Hfinal
. Disolvente o Soluto % =
el agregado 3| agregado 3 A
R - 7 = g 5
= 5 3 ;
< <1 8338 =z
000 =]
H.

1

nicial




Entalpia de dilucion

Cuando se diluye una disolucion preparada previamente, es decir,
cuando se le adiciona mas disolvente para disminuir la concentracion
total del soluto, es comun que se libere o absorba calor adicional. El
calor de diluciéon es el cambio de entalpia asociado al proceso de
dilucion.

Siempre se debe tener cuidado cuando se trabaja en el laboratorio
con procesos de dilucion. Por ejemplo, al diluir acido sulfurico
concentrado (H,SO,, 98%m/m), el proceso es tan exotérmico que
jamas se debe intentar diluir el acido concentrado agregandole agua.

Formula 0.000111m 0.00111m 0.01110m 0.05m 0.1m 02m 0.59m 1m

Bt 1.255 5.439 9.874 1224 1280 13.09 1320  13.30
:g 0.021 0.067 0.197 0406 0556 0761 1172  1.695 Valores de —AH, en

r 0.021 0.054 0.184 0372 0498 0.649 0941  1.314 .
HI 0.021 0.050 0172 0339 0439 053 0711 0933  KJ/mola25°C, de
HNO, 0.021 0.063 0.176 0305 0372 0439 0498 0506 distintos acidos para las
HCIO, 0.021 0.059 0.167 0.259 0.272  0.247 0.075  -0.201 molalidades especificadas
HCOOH  0.038 0.084 0.109 0.121  0.134 0146 0176  0.226

CH,COO0H 0.167 0.222 0.255 0272  0.289  0.331 0.406  0.544



Entalpia de dilucion

TaBLE 4-3.

Calores integrales y diferenciales
de solucion para el acido sulfurico
concentrado (H,50,4, 98%m/m), en
calorias y calorias/mol.

INTEGRAL AND DIFFERENTIAL HEATS oF SOLUTION

FOR 1 MoLE or H:SO, IN WaATER AT 25°C

Moles of ﬂH m] m:
Water (n,) (cal) (cal /mole) (cal/mole)
0 0 —6,750 0

0.50 -3,810 —6,740 —438

1 —6,820 —4,730 -2,090

2 —9,960 -2,320 -5,320

3 -11,890 —1,480 —-7,450

4 -13,120 —1,040 —8,960

6 —14,740 —570 -11,320
10 —16,240 —233 -13,910
15 —16,990 —89.8 —15,640
25 —-17,470 —24 4 — 16,860
50 -17,770 —5.70 —17,480
200 —18,130 —-2.16 —17,700
800 — 18,990 -0.91 —18,260
3,200 -20,050 —0.26 -19,220
w© —22,990 0 —22,990




Metalico

Atomos unidos por
una “nube” de
electrones alrededor
de los nucleos

Entalpia de enlace

Las sustancias deben su estabilidad a la energia que poseen los
enlaces que unen sus atomos constitutivos. Entre mas exotérmica
sea la entalpia de formacion de un compuesto, mayor estabilidad
energética tendra; por lo tanto, para revertir el proceso y romper

los enlaces, se requerira de una energia muy grande. onico or

atracciones electrostaticas

NaCl(s)
La transferencia de La reaccion altamente exotérmica Covalente
e del Nag, al Cly, forma cloruro' de sodio (NaCl), un Atomos unidos al
forma Na* y Cl-. compuesto ionico formado por compartir electrones

iones Na* y CL. en enlaces localizados



Entalpia de enlace

La energia de enlace es la cantidad de T—0 o T - -
energia que se necesita para romper una mol NN 163 N=N 418 N=N 045
de enlaces en una sustancia covalente O—0 146 0O=0 498

gaseosa para formar productos en estado C—N 305 C=N  6I5 C=N 887
gaseoso a temperatura y presion constantes. C—0 358 c=0 732" C=0 1072

“Excepto en el CO,, donde es de 799 kJ/mol.

Valores promedio de
---ﬂ-ﬂﬂﬂ-- A an el ke

436 413 391 565 318 322 347 432 366 299 H enlace i
346 305 358 485 272 339 285 213 C enlages sencillos y
163 201 283 192 N multiples
146 190 452 335 218 200 201 O
155 565 490 284 253 249 278 F
222 293 381 310 234  Si
201 326 184 P
— L B Valores promedio de

242 216 208 o  AH e €N kJ/mol de

193 175 B algunos enlaces sencillos
151 1

=



Entalpia de formacion de iones

TABLE 4-4. STANDARD HEATS OF FORMATION OF

Ions aT 25°C

AH® AH®
Ion cal (g ion)™1 Ion cal (g ion)™?
H* 0 Cd++ —17,300
Lit — 66,550 Fet++ —11,400
Nat - 57,280 OH~- — 54,960
K* —60,040 Cl- -40,020
NH,* —31,740 Br- —28,900
Ag* +25,310 I- -13,370
Mg++ —110,410 HSO,~ —211,700
Catt —-129,770 NO;~ —49,370
Srt++ —130,380 HCO;~ —165,180
Batt — 128,670 S—= +10,000
Fet+t —21,000 SO;—- — 149,200
Co*+ —16,100 SO~ —216,900
Nit+ —15,300 CO;~ - —161,630
Zntt —36,430 PO, ~" — 306,900




Espontaneidad de los
cambios fisicos y quimicos:
Segunda Ley de la
Termodinamica



Procesos espontaneos

Uno de los principales objetivos al estudiar termodinamica, al menos en
lo que respecta a los quimicos, es poder predecir si ocurrira alguna
reaccion cuando se mezclen los reactivos en condiciones especiales (por
ejemplo, a cierta T, P y concentracion). Una reaccion que si ocurre en
determinadas condiciones se llama reaccion espontdnea. Si no aparece en
esas condiciones se dice que es no espontanea.

v" En una cascada el agua cae, pero nunca sube espontaneamente.

v" Un terron de azucar se disuelve en forma espontanea en una taza de
café, pero el azucar disuelto nunca reaparece espontaneamente en su
forma original.

v' El calor fluye de un objeto mas caliente a otro mas frio, pero el
proceso inverso nunca ocurre en forma espontanea.

v" Un trozo de Na metalico reacciona de manera violenta con agua para
formar NaOH y H,,. Sin embargo, el H,, no reacciona con el NaOH
para formar agua y sodio.




Procesos espontaneos

La expansion de un gas en un recipiente al vacio (a) es
un proceso espontaneo. El proceso inverso (b), es decir,
la aglutinacion de todas las moléculas dentro de un
recipiente, no es espontaneo.

Dos factores afectan la espontaneidad de cualquier
cambio fisico o quimico:

o 1. La espontaneidad se favorece cuando se libera calor

durante el cambio (exotérmico). Si la energia puede

dispersarse en un gran numero Yy variedad de

VAN particulas, lo hara, en lugar de solo concentrarse en
e unas cuantas.

b) 2. La espontaneidad se favorece cuando el cambio
provoca un incremento en la dispersion de la
materia; es decir, las particulas del sistema pueden
estar mas dispersadas (mas desordenadas).

No podemos predecir si una reaccion ocurrira de manera espontanea si se consideran solo los cambios de
energia del sistema, pero una cantidad termodinamica nos ayuda en este proceso: la entropia.



Entropia

La entropia (S) suele describirse como
una medida del grado de dispersion de la
energia en un sistema entre las diferentes
posibilidades (microestados) en que ese
sistema puede contener la energia. A
mayor dispersion, mayor la entropia.

De aqui proviene el postulado de la
Tercera Ley de la Termodinamica, que
establece que “la entropia de una
sustancia  pura cristalina  perfecta
(perfectamente ordenada) es de cero en
el cero absoluto (0 K)”.

El gas se expande a
otro recipiente que tiene
el doble de volumen.

5
5

Niveles de energia de un gas
en otro recipiente con el doble
de volumen. Ahora hay mas
estados de energfa
disponibles con la misma
energia total. Los estados
estdn més cercanos entre si.

NIVELES DE ENERGIA
NIVELES DE ENERGIA

Niveles de energia de un gas en
un recipiente. El sombreado indica
la energ(a total disponible.

Un sistema con menos microestados entre los cuales se pueda
esparcir su energia (poca dispersion) tiene una menor
entropia.

Un sistema con mas microestados entre los cuales se pueda
esparcir su energia (mayor dispersion) tiene una mayor
entropia.



Entropia

Procesos que dan lugar a un incremento de la entropia

del sistema:

Fusion

Ssélido<Sliquido

Vaporizacion

Sliquido<Sgas

Disolucion

solucion

Calentamiento  S{<Sp,

Solid

Aumento de desofdei;_r
Aumento de dispersio

oo ”
o
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Entropia

La entalpia solo se mide como
diferencia respecto de un estado
estandar arbitrario; en contraste,
la entropia se define respecto de
un nivel de cero absoluto. En
cualquier caso, la designacion por
mol significa por mol de sustancia
en el estado especificado.

En cualquier condicion, la entropia de una sustancia es su
entropia absoluta, que también recibe el nombre de entropia
molar estandar. A 298 K cualquier sustancia esta mas
desordenada que si estuviera en un estado cristalino perfecto
en el cero absoluto. Por esta razon, los valores tabulados de
SPsg de compuestos y elementos son siempre positivos, a
diferencia de su AHf, no es igual a cero. El estado de

referencia de la entropia absoluta se especifica mediante la

. 7 . 0 .

tercera ley de la termodinamica. Sustancia S Olf(l;lol
C(diamante) 2.38

C(g) 158.0

Entropia absoluta de  LO(0) 69.91

5-3 algunas sustancias 15,0 () 188.7

comunes a 298 K L,(s) 116.1

L(g) 260.6




Entropia

Al igual que la mayoria de magnitudes termodinamicas, la
entropia (S) de un sistema es una funcion de estado y es la
diferencia entre la entropia final e inicial:

AS = Sf — S

El cambio de entropia estandar de una reaccion puede
determinarse a partir de las entropias absolutas de reactivos
y productos. La relacion es analoga a la de la Ley de Hess:

aA + bB — cCdD
ASP.= [cS°(C) + dS°(D)] — [aS°(A) + bS°(B)]

AS2. = Z n S°(Productos) — Z m S°(Reactivos)

Se pueden establecer las siguientes
reglas generales:

Si una reaccion produce mas
moléculas de gas que las que
consume, AS° es positivo.

Si el nUmero total de moléculas de
gas disminuye, AS° es negativo.

Si no hay cambio neto en el
numero total de moléculas del gas,
entonces AS° puede ser positivo 0
negativo, pero su valor numerico
sera relativamente pequeno.



Segunda Ley de la TD

En todo cambio espontdneo, el universo tiende hacia un estado de mayor entropia,
AS > 0.

universo

A'S'wm've‘rso — A'S'Sistema T ASalrededores

AS niverso = 0 Proceso espontdneo

i I
v" Calor de Formacion

v Calor de lonizacion
v’ Calor de Solucion

Urev v' Calor de Dilucion
AS = Sf — 5 AS = v" Calor de Combustion
T v" Calor de Reaccion
\/ Calor de Enlace




Entropia

— ALREDEDORES = ALREDEDORES
Alrededores = Sar asf que Sy > 0 Alrededores é S“]"l aiige A%, =0
: 551511511\‘4} 2 SISTEMA
Calor g— islor AS;. d:loque Calig i dor é— Calor SsisTan que Calor
Sistema M % b Sistema M % A
2 —
) Congelacion por
debajo del p. 1. () Fusion arriba del p. f.
Un proceso exotérmico transfiere Un proceso endotérmico absorbe
calor del sistema a los alrededores calor de los alrededores y por
y produce un incremento en la tanto disminuye la entropia de
entropia de los alrededores. los alrededores.
AS. .. — AS.. 1+ AS Para determinar el signo de AS;,
universo sistema alrededores hay que calcular AS, y AS, eq



Energia libre de Gibbs

Energia absorbida,
manifestada en forma de
trabajo

ENERGIA
SUMINISTRADA

Generalmente por
transferencia de calor

Energia no absorbida.
Relacionada con la
espontaneidad del proceso

La energia libre de Gibbs (G) nos
ayuda a determinar si una reaccion
ocurrira espontaneamente, si solo ASuniverso = ASsistema + ASairededores

se considera al sistema mismo.
Para determinar el signo de AS,;,

hay que calcular AS; Yy AS, | eq



Energia libre de Gibbs

La energia libre de Gibbs (G) de un sistema para un proceso a temperatura constante es una
funcion de estado y es la diferencia entre la energia libre final e inicial:

AG = Gy — G AG < 0 La reaccién es espontanea en la direccion
en la que se ha escrito la ecuacion quimica.

G=H-TS AG > 0 La reaccién es no espontanea. La reaccion

es espontanea en la direccion opuesta.
AG =AH —TAS | .

= (0 El sistema esta en equilibrio. No hay un
cambio neto.




Energia libre de Gibbs

El cambio de energia libre estandar de una reaccion puede
determinarse a partir de las energias absolutas de reactivos
y productos. La relacion es analoga a la de la Ley de Hess:

aA + bB — ¢cCdD

AH?, = |cAGP (C) + dAGP (D)| — [aAGP (A) + bAG? (B)]

AGS.= z n AG7 (Productos) — Z m AGF (Reactivos)

5-3

'HYSICS

La energia libre estandar de
reaccion (AG7,.) es el cambio de
energia libre en una reaccion
cuando se lleva a cabo en
condiciones estandar, cuando los
reactivos en su estado estandar
se convierten en productos en su
estado estandar.



Las cuatro posibilidades para esta relacion son:

Relacion de AH, AS y AG AG = AH — TAS

Si tanto AH como AS son positivos, entonces AG sera negativo solo cuando el término TAS sea mayor en
magnitud que AH. Esta condicion se cumple cuando T es grande.

Si AH es positivo y AS es negativo, entonces AG siempre sera positivo, independientemente de la
temperatura.

Si AH es negativo y AS es positivo, entonces AG siempre sera negativo, sin importar la temperatura.

Si AH es negativo y AS es negativo, entonces AG sera negativo solo cuando TAS sea mas pequeno en
magnitud que AH. Esta condicion se cumple cuando T es pequena.

TABLA 18.3

AH AS AG Ejemplo

4+ +  Lareaccion se da espontineamente a altas temperaturas. A bajas 2HgO(s)
temperaturas, la reaccién es espontinea en direccion inversa.

: EHg(f} + Oz[g)

+ - AG siempre es positivo. La reaccién es espontinea en direccion inversa  30,(g) —— 20a:(g)
a todas las temperaturas.

- + AG siempre es negativo. La reaccién se da espontineamente a todas las  2H,0s(ac)
temperaturas.

» 2H,0(0) + Oa(g)

- —  La reaccion procede 6?}]30[)]&1]]6&1”]{31116 a bajas temperaturas. A altas NHs(g) + HCl(g) —— NH,ClI(s)
temperaturas, la reaccion inversa se vuelve espontanea.



1.

Relacion de AH, AS y AG

AG=AH—-TAS
AH = — (favorable) = AS = + (favorable)

AH = — (favorable)  AS = — (destavorable)

AH = + (destavorable) AS = + (favorable)

AH = + (destavorable) AS = — (destavorable)

(temperatura y presion constantes)

Las reacciones favorecen la formacion
de productos a todas las temperaturas
(espontaneas)

Las reacciones se vuelven favorables a
la formacion de productos debajo de
una temperatura definida

Las reacciones se vuelven favorables a
la formacién de productos arriba de
una temperatura definida

Las reacciones favorecen la formacion
de reactivos a todas las temperaturas



Visualizacion de conceptos

En la reaccion quimica:

ZNO(g) + 02 (9) — ZNOZ (9)

los incrementos de entalpia estandar (AH®) y el de entropia estandar (AS°) a 298,15 K
son, respectivamente, -114,1 kJ y -146,5 J K'. La reaccion sera espontanea (en
condiciones estandar) cuando la variacion de energia libre de Gibbs estandar (AG®) sea
menor que cero. Sabiendo que se cumple:

AG = AH — TAS
estime (variando T), qué rango de temperaturas hacen la reaccion espontanea y no

espontanea (en condiciones estandar), suponiendo AH° y AS° constantes en dichos
rangos. (Atencion, cuidado con las unidades de AS°).



Visualizacion de conceptos

Objetivo: Determinar graficamente el rango de T en el que se cumple que AG® <O0.

G6 = fi
A B C D E F G H J K L M
; —
: AG = AH — TAS
4
5 AH® -114,1 kJ T AG AG®
6 AS® -146,5 J K 0 2
7 10
20 1
30
Pasos: 40 0,8
1. lgualar las unidades de AH y AS. 50 0 0.6
2. Determinar los valores de AG usando los valores de T, AH, ;’8 B
AS (columna G). % o
3.Determinar el rango en el que la reaccion sera espontanea. 90 0,2
100 .
Tips: 110 0 200 400 600 800 1000 1200
- Para operaciones en las que se necesita copiar y pegar una gg Temperatura (K)

formula, pero ésta requiere utilizar un valor de una celda
repetidas veces, se oprime F4, esto hace que el valor de
la celda quede fijo y podamos operar sin repetir valores.



