TERMODINAMICA
1. SISTEMES | PRINCIPI ZERO

1.1 Sistema termodinamic. Estat d’'un sistema.

Sistema c Univers  Paret = frontera(Sistema)  Medi = Univers - Sistema.
Parets: impermeables o no, rigides o no i adiabatiques o diatérmanes.

Sistemes: aillats, tancats i oberts.

L’estat d’'un sistema ve definit per les variables d’estat, extensives o intensives.
Un sistema és homogeni o heterogeni si les variables intensives valen o no igual arreu.
(Fase c heterogeni) € homogenis  Interfase = frontera(Fase, Fase).

Estat d’equilibri: en cada fase les variables intensives sén constants.

Equilibri: térmic, mecanic i material.

Equacio d’estat: relacio de variables d’estat (aillada és una funcié d’estat).
Procés termodinamic és un canvi entre dos estats d’equilibri.

Processos: isobar, isocor, isotérmic, adiabatic, politropic.

En un procés reversible el sitema es troba sempre infinitament proxim a I'equilibri.

1.2 Propietats matematiques de les funcions d’estat.

z=fx) fx)= % dz = f (x)dx = %dx

z=fy)  dz=(g) de+ (g—;)xdy

Azyp = fj dz=zp-z4  $dz=0 si z és funci6 d’estat

1.3 Equilibri térmic. Principi zero de la termodinamica.
Equilibri térmic és I'equilibri a través d’una paret diatérmana, rigida i impermeable.
Dos sistemes en equilibri térmic amb un tercer, estan en equilibri térmic entre si.

1.4 Termometres. Escala de temperatura del gas ideal.

Temperatura: variable intensiva comuna a tots els sistemes en equilibri t&rmic entre si.

T =273, 16fl)imop% a V constant, P i P5 pressions en equilibri amb sistema i punt triple.
3—)

2. ENERGIA INTERNA | PRIMER PRINCIPI

2.1 Formes de bescanviar energia.

i) Paret rigida i adiabatica: no hi ha bescanvi, a no ser que hi hagi treball eléctric, etc.
ii) Paret no rigida i adiabatica: treball hidrostatic o d’expansié i compressié (PV).

iii) Paret rigida i diatérmana: calor.

iv) Paret no rigida i diatérmana: calor i treball.

2.2 Treball hidrostatic o d’expansié i compressié (PV).

AW = Foudi' = Feurdx = —Peqddx = —PeydV AW,y = ~PdV
W=[dW=—[PeydV ~ Wy =—[PdV  Wp=-PAV
Wrrew = —nRTIn+ = nRTIn = gas ideal



2.3 Calor.

dQ = CdT = ncdT  C és la capacitat calorifica i ¢ la capacitat calorifica molar
O=L=nl L és la calor "latent” d’'un canvi d’estat i / la calor latent molar
Oy =[CydT=n[c,dT  Qy=nly aV constant

Op = [CpdT = n[cpdT  Qp=nlp  aP constant

2.4 Energia interna. Primer principi.

Energia interna: energia potencial interna + energia cinética referida al c.d.m.
L’energia d’un sistema aillat és constant: no es crea ni es destrueix.

AEww =Wye AU=Q+W dU=dQ+dW  §dU =0

W =Aa4U  Qpy=AyU  sinomés hiha treball PV

3. ENTALPIA

3.1 Entalpia. Capacitats calorifiques.
H=U+PV Qp = ApH si només hi ha treball PV

Cr=(%), = (&),

3.2 Propietats termodinémiques del gas ideal.

), =0 du= (%) dv+ (%) dT=Cvdl (%), =0
2Y, =0 dH= (L) dP+(5t),dT=CpdT (%), =0

Cp—Cy=nR c¢,—cv=R y=cylc,
1-y

7 1-y
TV =5 TP =T,P,y7  PV{ =P,V adiabatics

3.3 Determinacio de calors. Calorimetria.
Calorimetre: recipient, tancat si hi ha gasos, de parets adiabatiques amb termdometre.

3.4 Experiments de Joule i Joule-Thomson.
i)dU =0 esmesura (5), = s s0 s = 0 gasos ideals

ii)dH = 0 esmesura (55), =wr20  wr=0 gasos ideals

3.5 Calor de reaccio. Llei de Hess.
Op = AH = Y H;(productes) — Y H;(reactius) = > v;H; v <0 reactius

Oy = AU = AH—A.(PV) ~ AH— RTAv(g)
Reaccio exotérmica A,H < 0 endotérmica A,.H > 0
La calor de reaccio és la mateixa independentment del nombre d’etapes.

3.6 Calors estandard.
Entalpia de reaccio estandard: tot en el estat estandard i a la temperatura de treball.
Entalpia de formacié estandar: un mol a partir dels elements tot en el estat estandard.

AH(T) = Y viHYT) = X vibHI(T)



3.7 Calor de reaccio i temperatura. Llei de Kirchhoff.
AHO(Ty) = AHO(TY) + j? A,CUT)dT

4. SEGON PRINCIPI

4.1 Espontaneitat dels processos.
Els procesos naturals espontanis sén termodinamicament irreversibles.

4.2 Conversio de calor en treball. Maquines térmiques i frigorifiques.

AUcite =0 Q1+ 02 =-W T, éslaTaltaiT, la baixa
n=o- = % <l 0,<0 rendiment maquina térmica
e=9L = ﬁ 0, <0 eficiéncia maquina frigorifica

4.3 Enunciats del segon principi de Kelvin i de Clausis.
i) No es pot transformar ciclicament calor en treball sense escalfar un cos més fred.
ii) No es pot passar ciclicament calor des d’un cos fred a un de calent sense treball.

4.4 Maquina térmica ideal. Cicle de Carnot.

i) Compressio adiabatica reversible de A a7, aB a 7.

i) Expansi6 isotérmica reversible de B a C absorbint O, a 7.
iii) Expansio adiabatica reversiblede Ca 7, a Da T;.

iv) Compressio6 isotérmica reversible de D a A cedint -0, a T}.

4.5 Teorema de Carnot.
i) Cap maquina pot donar més rendiment que una de Carnot amb iguals temperatures.
ii) Totes les maquines de Carnot amb iguals temperatures tenen igual rendiment.

4.6 Maquina de Carnot de gas ideal.
)Ous =0 Wy =nc,(Tr—T1)

II) QBC = Qz = _WBC = I’ZRTQ 11’1;;—;

III) QCD =0 WCD = I’ZCV(Tl — Tz)
V) Ops = Q1 = ~Wp4 = nRT) In -

”
nR(Tz—Tl)an—g To—T,

W=nR(T,—T))In Ve ) o, nRTzan_g T 1 T

5. ENTROPIA

5.1 Entropia.

Q2+Q1 _ T2_T1 Q2 & _ erev _ _ erev

L= 2480 §L= =0 ds= L=

5.2 Desigualtat de Clausius.

Q +Q irrev T-T Q Q irrev inrrev dQ
Dl ¢ 2 2y Qe <) §Em <0 dS>F



5.3 Variacié de I'entropia en un sistema aillat.

ASaiar = [dS > [£ =0 dQ = 0 per ser aillat
ASpeqr = [ Ll — [ L es calcula com reversible
ASuniverS = AS“'ASmedi = J.(dS_ %) >0

5.4 Interpretacio microscopica.
S =kInQQ  kconstant de Boltzmann Q nombre de microestats (probabilitat).

5.5 Tercer principi.
L’entropia de totes les substancies pures en equilibri intern és 0 a 0 K.

5.6 Calcul de variacions d’entropia.
Ty ¢ T, ¢ V. .
ApS =], FdT  AyS=["<dT  ArS=nRlng*  gasideal

5.7 Condicions d’equilibri per a sistemes tancats.

ds > % AU < TweaidS +dW  procés qualsevol

dS > 4= qU < TdS—PdV  dH < TdS+ VdP  equilibri térmic i mecanic
duyS>0 dsyU<O0 dspH <0 igual al'equilibri

6. ENTALPIA LLIURE

6.1 Funcions de Helmholtz i de Gibbs.
) A=U-TS dA<-SAT—PdV  dryA <0
i) G=H-TS dG<-SdT+VdP drpG <0

6.2 Interpretacio fisica de les funcions de Helmholtz i de Gibbs.

Treball util: treball diferent del PV.

dW = —PdV+dWyy  dU < TdS— PdV+dWyy — dH < TdS + VdP + dW
i) dA < =SdT — PdV + dW ;4 dryA < dWyi —dWi < —dryA

II) dG < =SdT + VAP + dW dT,pG < AWy —dWyir < —dT,pG

6.3 Calcul de variacions d’entalpia lliure.
ArG = AtH—TA7S  ArG = —nRTlh 3= gas ideal

(P2 T A(GIT) _ _H
AG = jPl VdP—leSdT (552), =%

6.4 Estats estandard. Activitat.
Gas ideal: pressio 1 bar a la temperatura de treball.

G-G’=RTh5 &7~ G=G°+RTnP  Penbar
Activitat: generalitzacio escollint estat estandard adient.
G-G’=RTIn—~ G=G"+RTlna drG = RTdIna

a%(=1)
Fases condensades: pressio 1 bar a la temperatura de treball.
G-G°=["VdP~ VAP  a = exp it
Py



7. GASOS

7.1 Teoria cinético-molecular.

m(u )i _ Nmux _ Nmu_2 _ 2 = _ 2
P= Z = = 37 PV = TI’ZNAE = TI’IE

e=2kr  E=3RT Ju? = [T

7.2 Gasos reals. Diagrames PV.
Distorsi6 de les isotermes deguda a I'existéncia de liquid i solid.
Punt critic: maxima temperatura de coexisténcia liquid gas.

7.3 Equacié de van der Waals.
Covolum: exclos per les molécules  nb = n4NA(§7rr3)

Atracci6 intermolecular: concentracié al quadrat a(iV)2
(P+4)(V'—nb) = nRT

V= RT +bh— g+~ B b+ 2

P B (5 ) s

Equacions del virial'*

)y z= =1+=(b-%)P+ R‘;’; P+ (Holborn)
iy z=2LL= 1+—(b— L)+ + 4 V2 + .. (Krameling)
7.4 Activitat dels gasos.

Estat estandard: pressio 1 bar a la temperatura de treball si es comportés idealment.*
RTh'la = G - GO = G - GP—>O + GP—>O - GO = J.g(V_ %)dp“‘ J.;D %dp

a= Pepr (& — —)dP] = Py y coeficient d’activitat
a = Pexp[ (b- )& + %] van der Waals

8. EQUILIBRI DE FASES

8.1 Diagrames PT.

Punt triple: coexisteixen els tres estats.

Polimorfisme: solid amb diverses estructures cristalelines.

Alelotropia: existéncia de varietats, normalment polimorfiques, en un element.

8.2 Equacié de Clapeyron.

£ =L = M per qualsevol equilibri de fases

8.3 Equacié de Clausius-Clapeyron.

dr AH  AH  PAH ' ilibri

= Ty T per I'equilibri amb el vapor
dinP _ _AH Pr _ AH (L _ 1 i 5

T Rp? hlPl =3 (T1 T si AH és constant



8.4 Llei de Raoult. Activitat del dissolvent.

P = Pxy P* és la pressio del dissolvent pur i x, la seva fraccié molar
Estat estandard: dissolvent pur a la temperatura de treball.

G(h’quid) = G(Vapor) G- GO = RTIna = RTID% = RTh’lxd a = X4

8.5 Llei de Henry. Activitat del solut.
P = kx; ~ kMycs = k'c; ¢, és la concentracié molal del solut
Xy~ 2 = 0 — e My, My és la massa molecular del dissolvent

Estat estandard: molalitat 1 a la temperatura de treball si es comportés idealment.

G—-G° = RTIna = Jmn#‘;) — RTlne, a-=c,

8.6 Efectes ebullioscopic i crioscopic.
i) augment del punt d’ebullicié respecte del dissolvent pur.*

4G apor) = dG iguiay ~ —SvdT = =S dT+ RTdInx,  dlnxg = ——+dT
2
Inxg = —ff;{; AT, = In(1 —x,) = =x; = —¢;My ATy = SEe, = ke,
ii) disminucio6 del punt de fusié respecte del dissolvent pur.*
G siiiay = dG iguiay = SsdT = =SidT + RTdInxy  dlnxg = =£dT
: RT?M,
Inx, = %ATf =In(l —x,) = —x, = —c;My ATy = ——AH%’CS = —ksc,

8.7 Pressié osmotica.

Sobrepressio hidrostatica d’equilibri en una membrana semipermeable.*
dG issotucisy = AGiguiapry ~ VadP+RTdInx, =0  dlnx, = —4%dP

Inxy = 2411 =In(l1 —x;) ~ —x, ~—2= I =CRT C, éslamolaritat

9. EQUILIBRI QUIMIC

9.1 Constant d’equilibri termodinamica.
ArG = ZV[G[ = ZV,(G? +RTh1a,-) = ArGO +RTIn Ha}”’ = ArGO +RT11’1Q

i,equilibri

MG =0 = A,GO+ RTI [T @iy = AGO+ RTINK K = exp(—2"

El quocient de reaccié Q evoluciona fins a la constant d’equilibri K .

9.2 Equilibri quimic en sistemes homogenis i heterogenis.
i) homogenigasés K =Kp=]][P/" tan sols gasos

1

i) homogeni condensat K=K, =]]x!" sense "soluts”

iii) dissolucions K=K, ~K¢ = HCIV" si el disolvent x; ~ 1
iv) heterogenis K~ Kp=]]P! si solids i liquids a ~ 1

i.gasos

Sempre que Kp estigui definida, es pot relacionar amb K¢ i K,
Kp = Kc(RT)A"® = K, pAv(E)



9.3 Equacié de van’t Hoff.

aArGO
dnk _ _ TG A K _ J~Tz 8,
dr RT? RT? Ky T, RT?
Ky _ AH (1 1 : .
11171 =% (5~ Tz) si A,H° es pot considerar constant

9.4 Desplagament de I'equilibri. Principi de Le Chatelier.

Si en un sistema en equilibri es modifica alguna de les variables que el controlen, el
sitema evoluciona espontaniament en el sentit d’absorbir la modificacié produida.

10. EQUILIBRI ELECTROQUIMIC

10.1 Celsles galvaniques i electrolitiques.

i) una reacci6 quimica provoca un flux d’electrons des de I'anode cap al catode.
ii) un flux d’electrons extern provoca una reaccioé no espontania.

A I'anode hi ha l'oxidacio: - a les piles, + a les electrolisis.

Al catode hi ha la reduccié: + a les piles, - a les electrolisis.

10.2 Eléctrodes reversibles. Potencials d’eléctrode.

i) 12 espécie: hi ha dues fases (metall / i6 o no-metall / i6 amb metall inert).

ii) 22 espécie: hi ha tres fases (metall / sal insoluble / i0).

iii) redox: una sola fase (diversos ions amb metall inert).

Potencial de reduccié: f.e.m. (+ 0 -) de la pila amb I'eléctrode normal d’hidrogen.

10.3 Forga electromotriu i espontaneitat.

Potencial d’oxidacio = - potencial de reducio6 (si és reversible).

F.e.m.: potencial de reducci6 del catode + potencial d’'oxidacié de I'anode.
ArpG = Wy = —zFE  si és reversible, z electrons, F Faraday.

Els procesos espontanis corresponen a una f.e.m. positiva.

10.4 Llei de Nernst.
AG=AG +RTINQ  —zFE = —FE’+RTnQ E=E°— £ InQ

0=—zFE* +RTInK K = exp( 2L




