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TERMODINAMICA

La termodinámica es el estudio de los cambios de energía (o transferencias) que acompañan a los procesos físicos y químicos. Puede predecir si una determinada reacción puede llevarse a cabo en ciertas condiciones, es decir, si va a ser espontánea o nó. Que una reacción sea espontánea, no quiere decir que se produzca a una velocidad observable; puede ser rápida, lenta o muy lenta y la misma depende de la cinética de la reacción.

Las sustancias que sufren cambios físicos y químicos y que se toman para el estudio termodinámico constituyen el sistema, mientras que los alrededores del sistema forman el entorno o medio externo; ambos conforman el universo.


Los sistemas se clasifican en:

a) aislados: no intercambian ni materia ni energía con el entorno

b) cerrados: intercambian energía pero no materia con el entorno

c) abiertos: intercambian materia y energía con el entorno.


Cuando ocurre una reacción química, se transfiere energía del sistema al entorno y viceversa. Si el sistema libera energía en forma de calor, la racción es exotérmica y esa energía es absorbida por el entorno; y si absorbe energía del entorno, la reacción es endotérmica. Este hecho está de acuerdo con el primer principio de la termodinámica ("la cantidad total de energía del Universo permanece constante") que establece que la energía se conserva, es decir "en los procesos físicos y químicos, la energía no se crea ni se detruye sino que se transforma en otras formas de energía".

TERMOQUIMICA


La termoquímica es una rama de la termodinámica que se ocupa del estudio de la variación de energía que acompaña a las reacciones químicas. Las reacciones químicas generalmente se producen a presión constante. El calor puesto en juego (liberado o absorbido), a presión constante, en una reacción química está representado por la función termodinámica entalpía (H) y viene dado por la diferencia de entalpía entre los productos y los reactivos:



(H reacción química = H productos – H reactivos

De acuerdo a la naturaleza de la reacción química, el calor absorbido o liberado en una reacción química se puede clasificar en:

Calor de reacción: es el desprendimiento o absorción de calor que acompaña a la reacción química. Depende de la naturaleza de los reactivos, de su cantidad, del estado de agregación, de la concentración, de la temperatura y de la condición de presión o de volumen constante a que se efectúa la reacción.

Una ecuación termoquímica es la siguiente:

C(graf) + O2(g)       (     CO2(g)


(H293ºK = - 94 Kcal 

La reacción se produce a presión constante ((H) con un desprendimiento de 94 Kcal (signo negativo) por mol de dióxido de carbono producido.

Es importante además destacar que: En todas las ecuaciones termoquímicas debe indicarse el estado de agregación (sólido, líquido y gas) de cada una de las especies puestas en juego en la reacción química (reactivos y productos).

Calor de combustión: es el desprendimiento de calor que se produce al quemar un mol de sustancia en una atmósfera de oxígeno.

C(graf) + O2 (g)     (     CO2(g)


(H293ºK = - 94 Kcal

La cantidad de calor corresponde al calor de combustión del carbono grafito, pero también es el calor de formación del dióxido de carbono.


La combustión de las sustancias orgánicas en el aire se produce rápidamente y con desprendimiento de calor, mientras que en los seres vivos tiene lugar más lentamente. Los seres vivos toman alimentos y oxígeno y utilizan la energía disponible para su crecimiento, desarrollo de actividad celular y reserva energética. Un ejemplo de ello es la combustión de la glucosa:

C6H12O6 (s) + 6 O2 (g)    (    6 H2O (l) + 6 CO2 (g)
(Hº = -2816 KJ

Calor de formación: es la cantidad de calor que se pone en juego cuando se forma un mol de una sustancia a partir de sus elementos en estado normal.


Se considera arbitrariamente que los elementos en estado normal o estándar (25ºC y 1 atm) tiene un calor de formación igual a cero.  Hºf = entalpía molar estándar de formación


La entalpía de una reacción se puede calcular a partir de las entalpías de formación de los reactivos y productos, su expresión general es:

 


(Hºreacc =    Hºf(prod) - Hºf(react)
LEYES FUNDAMENTALES DE LA TERMOQUIMIICA

LEY DE HESS: "La cantidad de calor desprendido en un proceso químico sólo depende de los estados inicial y final del sistema, siendo independiente de si la reacción se realiza en una o varias etapas o del orden en que se producen estas etapas".

LEY DE LAVOISIER-LAPLACE: “El calor puesto en juego en una reacción química es igual y de signo contrario al de la reacción inversa”.


Podemos manejar las ecuaciones termoquímicas como si fueran algebraicas, esto es útil para determinar calores de formación de compuestos no sintetizables, cuyo calor de formación no se puede medir experimentalmente. Se logra haciendo intervenir a los productos y reactivos en otras reacciones cuyos calores de formación son medibles.


Ejemplo: calcular el calor de reacción de la siguiente reacción:

C2H4 (g) + H2O (l) (      C2H5OH (l)




(HºR = ? 

1- C2H5OH (l) + 3 O2 (g) (   3 H2O (l) + 2 CO2 (g)


(Hº1 = - 1367 KJ

2- C2H4 (g) + 3 O2 (g) (   2 CO2 (g) + 2 H2O (l)



(Hº2 = - 1411 KJ

Invertimos la ecuación 1 y le cambiamos el signo a (Hº1, luego le sumamos la ecuación 1 a la ecuación 2 para obtener la ecuación inicial de la siguiente forma:

3 H2O (l) + 2 CO2 (g) (    C2H5OH (l) + 3 O2 (g)



(Hº1 = 1367 KJ

+









   +

C2H4 (g) + 3 O2 (g) (   2 CO2 (g) + 2 H2O (l)



(Hº2 = - 1411 KJ

__________________________________________________________________________

C2H4 (g) + H2O (l) (  C2H5OH (l) (HºR =(Hº1+ (Hº2 = 1367 KJ + (-1411 KJ) = - 44 KJ

Si sumamos ecuaciones algebraicas, también sumamos los  (Hº con sus respectivos signos.


Si para obtener la ecuación deseada es necesario multiplicar alguna de las ecuaciones que se dan como dato por un coeficiente, el  (Hº de ésta debe multiplicarse por el mismo coeficiente.

ENERGIAS DE ENLACE: en las reacciones químicas se rompen y se forman nuevos enlaces químicos. Siempre se requiere energía para romper un enlace químico. La energía de enlace es la energía que se necesita para disociar un mol de enlace de una sustancia covalente en su estado gaseoso en átomos en su estado gaseoso. Considere la siguiente reacción:


H2 (g) ( 2 H (g)


(H°reacc = (H H-H = + 435 kJ

La energía de enlace H-H es de 435 kJ por mol de enlace. Esta es invariablemente una reacción endotérmica ((H>0), dado que el sistema siempre debe absorber calor en las rupturas de enlaces.

Una aplicación especial de la Ley de Hess consiste en estimar la entalpía de una reacción química a partir de energías de enlaces. El (H°reacc se relaciona con las energías de enlace de los reactivos y productos en reacciones en fase gaseosa  mediante la siguiente versión de la Ley de Hess:



(H°reacc = ( Ereactivos - ( Eproductos
El cambio neto de entalpía de una reacción es la cantidad de energía que se requiere para romper todos los enlaces de las moléculas de reactivos menos la cantidad de energía necesaria para romper todos los enlaces de las moléculas de productos. Dicho de otro modo, se entrega energía para romper un enlace y se libera energía para formar un enlace. Ejemplo:

Estimar el (H°reacc de:





Br2 (g) + 3 F2 (g) ( 2 BrF3 (g)

E Br-Br =  192 kJ/mol

E F-F = 159 kJ/mol

E Br-F = 197 kJ/mol

(H°reacc = [(H°Br-Br + 3 x (H°F-F ]–[6 (H°Br-F ] = 192 kJ+3x(159 kJ) – 6x(197 kJ) = -513 kJ
PROBLEMAS DE APLICACIÓN

1- Calcular el calor puesto en juego en la siguiente reacción:

C (s) + H2O (g) ( CO (g) + H2 (g)

Calores de formación del agua gaseosa y del CO (g):

(H° H2O (g) = -57,8 kcal/mol

(H° CO (g) = -26,4 kcal/mol

Rta: + 31,4 kcal

2- Se desea conocer el calor puesto en juego en la reacción de transformación del S rómbico en S monoclínico:

S (rómbico) ( S (monoclínico)

Para ello se dispone de los siguientes datos:

S (rómbico) + cloroformo ( S (cloroformo)

(H° = 640 kcal/mol

S (monoclínico) + cloroformo ( S (cloroformo)
(H° = 570 kcal/mol

Rta: +70 kcal

3- Calcular el calor puesto en juego en la siguiente reacción:

PbO (s) + C (s) ( Pb (s) + CO (g)

Sabiendo que los calores de formación, a presión constante, de las especies que participan de la reacción son:

(H° PbO (s) = -52,07 kcal/mol

(H° CO (g) = -26,42 kcal/mol

Rta: + 25,65 kcal

4- Calcular el calor puesto en juego en la siguiente reacción:

CH4 (g) + 2 O2 (g) ( CO2 (g) + 2 H2O (l)

Usando los siguientes valores de entalpías de formación:

(H° CH4 (g) = -17,889 kcal/mol

(H° CO2 (g) = -94,052 kcal/mol

(H° H2O (l) = -68,317 kcal/mol

Rta: -212,797 kcal

5- Calcular el calor puesto en juego en la siguiente reacción a partir de las energías de enlace:

CH4 (g) + 4 Cl2 (g) ( CCl4 (g) + 4 HCl (g)

Energías de enlace:

E C-H = + 99 kcal/mol

E Cl-Cl = +58 kcal/mol

E C-Cl = +78 kcal/mol

E H-Cl = +103 kcal/mol

Rta: - 96 kcal/mol

6- Calcular el calor de formación del CH3OH sabiendo que las energías de enlace son:

E C-H = + 99,5 kcal/mol



E C-C = +81,8 kcal/mol

E O-H = +110,8 kcal/mol



E C-O = + 82,3 kcal/mol

Y que los calores de formación de los átomos de los elementos que intervienen son:

E C (g) = +171,7 kcal/mol  (formación de C(g) a partir de C(s))

E H (g) = +52,089 kcal/mol (formación de H(g) a partir de H2(g))

E O (g) = + 59,159 kcal/mol (formación de O(g) a partir de O2(g))

Rta: -52,385 kcal/mol

7- Cuál será el calor de formación del etileno?

2 C (graf) + 2 H2 (g) ( C2H4 (g)

Para ello se dispone de los siguientes datos:

C (graf) + O2 (g) ( CO2 (g)



(H = -94,0 kcal/mol

H2 (g) + ½ O2 (g) ( H2O (l)



(H = +64,4 kcal/mol

C2H4 (g) + 3 O2 (g) ( 2 CO2 (g) + 2 H2O (l)

(H = -337 kcal/mol

Rta: +277,8 kcal/mol
8- Calcular el calor puesto en juego en la siguiente reacción química:


C2H4 (g)  +  H2O (l)  (  C2H5O (l)

Sabiendo que:


C2H5O (l) +  3 O2 (g)  ( 3 H2O (l)  +  2 CO2 (g) 

(H= - 1367 KJ


C2H4 (g)  +  3 O2 (g)  (  2 CO2 (g)  +  2 H2O (l)

(H= - 1411 KJ

Rta: -44 KJ

9- La hidrazina se utiliza como  combustible de cohetes. La ecuación de combustión de la hidrazina es:
N2H4 (l)  +  O2 (g)  (  N2 (g)  +  2 H2O (l)


(H= - 622,4 KJ

Qué cantidad de calor se libera por la combustión de 1000 g de hidrazina?

Rta: 19450 KJ

PROBLEMAS ADICIONALES

1) Dada la siguiente ecuación termoquímica:


2 NH3 (g)  +  3 N2O (g)  (  4 N2 (g)  +  3 H2O (l)

(H= - 1010 KJ

a) Qué cantidad de calor se libera por la reacción de 50 g de N2O (g) con exceso de NH3 (g)?

b) Qué cantidad de calor se libera cuando se producen 50 g de N2 (g)?

Rta: a) 382,6 KJ; b) 450,9 KJ

2) Calcule el (H de la reacción:

      CaMg(SiO3)2 (s)  +  3 CaMg(CO3)2 (s)  (  2 Mg2SiO4 (s)  +  4 CaCO3 (s) +  2 CO2 (g)

a partir de los siguientes calores de formación:

(Hf CaMg(SiO3)2 (s) = - 767,39 Kcal/mol
(Hf CaMg(CO3)2 (s) = - 557,61 Kcal/mol

(Hf Mg2SiO4 (s) = - 520,37 Kcal/mol

(Hf CaCO3 (s) = - 288,59 Kcal/mol

(Hf CO2 (g) = - 94,05 Kcal/mol

Qué se deduce del valor del (Hreacción ?

Rta: +57,02 Kcal/mol

3) A partir de:

2 C (grafito)  +  O2 (g)  (  2 CO (g)


(H = - 52,84 Kcal

2 CH3OH (l) +  3 O2 (g)  ( 4 H2O (l)  +  2 CO2 (g) 
(H = - 347,344 Kcal

C (grafito)  +  O2 (g)  (  CO2 (g)


(H = - 94,05 Kcal

2 H2 (g)  +  O2 (g)  ( 2 H2O (l)


(H = - 136,64 Kcal

Calcule el (H de la siguiente reacción:
CO (g)  +  2 H2 (g)  (  CH3OH (l)

Rta: -30,6 Kcal

4) Los propelentes de los aerosoles son generalmente derivados del fluoroclorometano (CFM) tales como Freón 11 (CFCl3) y Freón 12 (CF2Cl2). El uso continuado de los mismos ha llevado al consumo del ozono (O3) en la atmósfera, con resultados peligrosos para los habitantes del planeta. En la estratósfera el CFM absorbe energía lumínica y genera átomos de Cl que tienen un efecto catalítico en la destrucción del O3.


O3  +  Cl   (  O2  +  ClO


(H = - 30 Kcal


ClO  +  O°  ( Cl  +  O2


(H = - 64 Kcal

Hay átomos de oxígeno (O° ) debidos a la disociación de las moléculas de oxígeno (O2) por absorción de energía solar. Calcular el (H para la reacción neta de eliminación de ozono:




O3  + O°    (  2 O2

(H = ?

Rta: -94 Kcal

5) Algunas de las reacciones por las cuales se produce ozono en el aire contaminado son:

2 NO (g)  +  O2 (g) (  2 NO2 (g)

NO2 (g)   (  NO (g)  + O° (en presencia de luz UV)

O2 (g)  + O°    (  O3 (g)

Calcular el (H (en KJ) para cada uno de los procesos anteriores sabiendo que:

 (Hf (NO) = 90,4 KJ/mol

(Hf (O3) = 143 KJ/mol

(Hf (NO2) = 34 KJ/mol

(Hf (O°) = 152 KJ/mol

Rta: a) –112,8 KJ; b) +208,4 KJ; c) –9 KJ
PÁGINA  
7

