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O conceito de energia estd no cerne da ciéncia. Todos 0s
processos fisicos e quimicos sdo acompanhados pela
transferéncia de energia. Como a energia nao pode ser criada
ou destruida, devemos entender como fazer a
“contabilidade” das transferéncias de energia de um corpo
para outro ou de uma forma de energia para outra. Na
termodinamica estudamos as mudancas de energia que
acompanham processos. Normalmente, essas mudancas de
energia envolvem calor — dai a parte “termo” do termo.
Vamos estudar o0s dois aspectos principais da
termodinamica. O primeiro € a termoquimica. Este assunto
e relacionado com a forma como observamos, medimos e
previmos mudancas de energia tanto para mudancas fisicas
guanto para reacdes quimicas. A segunda parte aborda um
aspecto mais fundamental. La nos vamos aprender a usar as
mudancas de energia para dizer se um determinado processo
pode ou ndo ocorrer sob condicdes especificadas. condicdes
para dar predominantemente produtos (ou reagentes) e
como fazer um processo mais (ou menos) favoravel.




TROCAS DE CALOR E TERMOQUIMICA: A PRIMEIRA LEI DA
TERMODINAMICA

A PRIMEIRA LEI DA TERMODINAMICA

Podemos definir energia da seguinte forma:
Energia é a capacidade de realizar trabalho ou transferir calor.

Classificamos a energia em dois tipos gerais: cinética e potencial. A energia
cinética é a energia do movimento. A energia cinética de um objeto é igual a metade
de sua massa, m, vezes o quadrado de sua velocidade, v.
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Quanto mais pesado for um martelo e quanto mais rapido ele se mover, maior
serd sua energia cinética e mais trabalho ele pode realizar.

Energia potencial é a energia que um sistema possui em virtude de sua posi¢ao
ou composi¢ao. O trabalho que fazemos para levantar um objeto é armazenado no
objeto como energia; descrevemos isso como energia potencial. Se deixarmos cair
um martelo, sua energia potencial é convertida em energia cinética a medida que
cai, e pode fazer trabalho em algo que atinge - por exemplo, enfiar um prego ou
quebrar um pedag¢o de vidro. Da mesma forma, um elétron em um atomo tem
energia potencial devido a forca eletrostatica sobre ele proveniente do nucleo
carregado positivamente e os outros elétrons nesse atomo e os atomos
circundantes. A energia pode ter muitas outras formas: energia elétrica, energia
radiante (luz), energia nuclear e energia quimica. No nivel atdbmico ou molecular,
podemos pensar em cada uma destas formas como energia cinética ou potencial.

A energia quimica em um combustivel ou alimento vem da energia potencial
armazenada nos atomos devido aos seus arranjos nas moléculas. Essa energia
guimica armazenada pode ser liberada quando os compostos sofrem alteragdes
guimicas, como as que ocorrem na combustao e no metabolismo. As reagdes que
liberam energia na forma de calor sao chamadas de reacdes exotérmicas.

As reacoes de combustao de combustiveis fosseis sao exemplos familiares de
reacoes exotérmicas. Hidrocarbonetos — incluindo metano, o principal componente
do gas natural, e octano, um componente menor da gasolina - sofrem combustao
com excesso de O, para produzir CO; e H;0. Essas reagoes liberam energia térmica.
As quantidades de energia térmica liberada a pressao constante sao mostradas para
as reagoes de um mol de metano e de dois moles de octano.



CHy(g) + 20,(g) — CO,(g) + 2H,O(() + 890 k]
2CgH 4(€) + 2504(g) —— 16CO4(g) + 18H,0(€) + 1.090 X 10* kJ

Em tais reagdes, a energia total dos produtos é menor que a dos reagentes
pela quantidade de energia liberada, a maior parte na forma de calor. Alguma
ativagao inicial (por exemplo, por calor) pode ser necessario para iniciar essas
reacgoes. Isso é mostrado para o CH4 na Figura 15-1. Esta energia de ativacao mais
890 kJ é liberada quando um mol de CO;(g) e dois mols de H,O(l) sdo formados. Um
processo que absorve energia de sua vizinhanca é chamado de endotérmico. Um
exemplo é mostrado na Figura 15-2.

As mudancas de energia também acompanham as mudancgas de estado fisico
(Capitulo 13). Por exemplo, a fusao de um mol de gelo a 0°C a pressao constante
deve ser acompanhada pela absor¢ao de 6,02 kJ de energia.

H,O(s) + 6.02 k] — H,O(¢)

Isso nos diz que a energia total da agua é aumentada em 6,02 kJ na forma de
calor durante a mudancga de fase.

Amount of energy
needed to activate
the reaction

CHy(g) + 20,(g)

Potential Energy ——

Heat evolved = 890 kJ

| CO,(g) + 2H,0(()

> Products

Reactants

Progress of reaction

Figura 15-1 A diferenga entre a energia potencial dos reagentes - um mol de CH,(g) e dois
moles de O,(g) - e a dos produtos - um mol de CO,(g) e dois moles de H,O(l)—é a quantidade de
calor liberada nesta reagdo exotérmica a pressdo constante. Para esta reacdo, esta quantidade é
890 kJ/mol de reagdio. Neste capitulo, veremos como medir o calor absorvido ou liberado e como
para calculd-lo a partir de outras mudancgas de calor conhecidas. Alguma ativagdo inicial, por
exemplo, pelo calor, é necessdria para iniciar a rea¢do. Na falta dessa energia de ativa¢do, uma
mistura de CH; e O, podem ser mantidos em temperatura ambiente por muito tempo sem reagir.
Para uma reagdo endotérmica, o nivel final é superior ao nivel inicial.



(b)
Figura 15-2 Um processo endotérmico. (a) Quando hidroxido de bdrio hidratado sdlido,
Ba(OH), 8H,0 e excesso de nitrato de aménio sélido, NH,NO;, sdo misturados, ocorre uma reagdo.

Ba(OH), - 8H,O(s) + 2NH,NO;(s) — Ba(NO,),(s) + 2NH,(g) + 10H,0(¢)

O excesso de nitrato de aménio se dissolve na dgua produzida na reagdo. (b) O processo de
dissolu¢do é muito endotérmico. Se o frasco for colocado sobre um bloco de madeira molhado, a
dgua congela e prende o bloco ao frasco.

Algumas ideias importantes sobre energia estao resumidas na Primeira Lei da
Termodinamica:

A quantidade total de energia no universo é constante.

A Lei da Conservagao da Energia é apenas mais uma afirmag¢ao da Primeira Lei
da Termodinamica.

A energia nao é criada nem destruida em reagdes quimicas comuns e em
mudangas fisicas.

- ALGUNS TERMOS TERMODINAMICOS

As substancias envolvidas nas mudangas quimicas e fisicas que estamos
estudando sao chamadas de sistemas. Tudo no ambiente ao redor do sistema
constitui sua vizinhanca. O universo é o sistema mais sua vizinhanga. O sistema pode
ser pensado como a parte do universo sob investigacido. A Primeira Lei da
Termodinamica nos diz que a energia nao é criada nem destruida; so6 é transferido
entre o sistema e sua vizinhanga.

O estado termodinamico de um sistema é definido por um conjunto de
condicoes que especifica todas as propriedades do sistema. Este conjunto
geralmente inclui a temperatura, pressao, composicao (identidade e niamero de
moles de cada componente) e estado (gas, liquido ou sélido) de cada parte do



sistema. Uma vez que o estado foi especificado, todas as outras propriedades —
tanto fisicas quanto quimicas — sao fixas.

As propriedades de um sistema —como P, V, T — sao chamadas de func¢oes de
estado. O valor de uma fungao de estado depende apenas do estado do sistema e
nao da maneira como o sistema chegou nesse estado. Uma mudan¢a em uma fungao
de estado descreve uma diferenga entre os dois estados. E independente do
processo ou caminho pelo qual a mudang¢a ocorre.

Por exemplo, considere uma amostra de um mol de agua liquida puraa30°Ce
1 atm de pressao. Se em algum momento posterior a temperatura da amostra for
22°C na mesma pressao, entdo esta em um estado termodinamico diferente.
Podemos dizer que a variagao liquida da temperatura é de 8°C. Nao importa se (1) o
resfriamento ocorreu diretamente (lenta ou rapidamente) de 30°C a 22°C, ou (2) a
amostra foi primeiro aquecida a 36°C, depois resfriado a 10°C e finalmente aquecido
a 22°C, ou (3) qualquer outro caminho concebivel foi seguido do estado inicial ao
estado final. A mudan¢a em outras propriedades (por exemplo, a pressao) da
amostra é igualmente independente do caminho.

O uso mais importante das fungoes de estado na termodinamica é descrever
mudancas. Descrevemos a diferen¢a em qualquer quantidade, X, como

AX = ‘Yﬁnal o

Quando X aumenta, o valor final € maior que o valor inicial, entao AX é
positivo; uma diminuicao em X torna AX um valor negativo.

Vocé pode considerar uma funcdao de estado como andloga a uma conta
bancaria. Com uma conta bancaria, a qualquer momento vocé pode medir a
guantidade de dinheiro em sua conta (seu saldo) em termos convenientes — ddlares
e centavos. Alteragdes neste equilibrio podem ocorrer por varios motivos, como
depdsito de seu cheque de pagamento, emissao de cheques ou taxas de servigo
avaliadas pelo banco. Em nossa analogia, essas transagdoes nao sao funcgoes de
estado, mas causam mudangas na fun¢ao de estado (o saldo na conta). Vocé pode
pensar no saldo bancario em uma escala vertical; um depésito de $ 150 altera o saldo
em $ 150, ndo importa qual seja no inicio, assim como uma retirada de $ 150
alteraria o saldo em $ 150. Da mesma forma, nds veremos que a energia de um
sistema é uma fun¢ao de estado que pode ser alterada - por exemplo, por um
“depdsito” de energia de calor absorvido ou trabalho realizado no sistema, ou por
um depdsito de energia “retirada” de calor liberado ou trabalho realizado pelo
sistema.

Podemos descrever diferengas entre os niveis de uma fun¢ao de estado,
independentemente de onde o nivel zero esta localizado. No caso de um saldo
bancario, o nivel zero “natural” é obviamente o ponto em que abrimos a conta, antes
de quaisquer depodsitos ou saques. Em contraste, os niveis zero na maioria das
escalas de temperatura sao definidos arbitrariamente. Quando dizemos que a
temperatura de uma mistura gelo-agua é “zero graus Celsius”, ndao estamos dizendo
gue a mistura nao contém temperatura! Nds simplesmente escolhemos descrever
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este ponto na escala de temperatura pelo niimero zero; condi¢cdes de temperatura
mais alta sao descritas por valores positivos de temperatura, e os de temperatura
mais baixa tém valores negativos, “abaixo de zero”. A frase “15 graus mais frio” tem
o mesmo significado em qualquer lugar da escala. Muitas escalas que usamos em
termodinamica sao arbitrariamente definidas dessa maneira. As escalas arbitrarias
sao Uteis quando estamos interessados apenas em mudangas na quantidade que
esta sendo descrita.

Qualquer propriedade de um sistema que dependa apenas dos valores de suas
funcgoes de estado também é uma fungao de estado. Por exemplo, o volume de uma
dada amostra de agua depende apenas da temperatura, pressao e estado fisico;
volume é uma fungao de estado. Encontraremos outras fungées termodinamicas de
estado durante o curso.

VARIAGCOES DE ENTALPIA

A maioria das rea¢des quimicas e mudangas fisicas ocorrem a pressao
constante (geralmente atmosférica).

A quantidade de calor transferida para dentro ou para fora de um
sistema quando ele sofre uma reagao quimica ou mudanga fisica a
pressao constante, q,, é definida como a variagao de entalpia, AH, do
processo.

Uma variagao de entalpia as vezes é referida como uma variagdo de calor ou
um calor de reagdo. A variacao de entalpia é igual a entalpia ou “teor de calor”, H,
das substancias produzido menos a entalpia das substancias consumidas.

M - Hﬁnal - H

initial or AH = Hs H,

ubstances produced ~— {¥substances consumed

E impossivel conhecer a entalpia absoluta (contetido de calor) de um sistema.
A entalpia é uma fungao de estado, no entanto, e é a variagao de entalpia que nos
interessa; isso pode ser medido para muitos processos. Nas proximas secoes,
focamos nas reagbes quimicas e as variagoes de entalpia que ocorrem nestes
processos. Discutimos primeiro a determinagao experimental de variagbes de
entalpia.

CALORIMETRIA

Podemos determinar a mudancga de energia associada a um processo quimico
ou fisico usando uma técnica experimental chamada calorimetria. Esta técnica
baseia-se na observag¢ao da variacdao de temperatura quando um sistema absorve ou
libera energia na forma de calor. O experimento é realizado dentro de um aparelho
chamado calorimetro, no qual a variagao de temperatura de uma quantidade



conhecida de substancia (geralmente agua) de calor especifico conhecido é medida.
A mudanga de temperatura é causada pela absor¢ao ou liberagcao de calor pelo
produto quimico ou processo fisico em estudo. Uma revisao dos calculos envolvidos
com a transferéncia de calor (Se¢oes 1-13, 13-9 e 13-11) podem ser uteis para a
compreensao desta secao.

Um calorimetro “xicara de café” (Figura 15-3) é frequentemente usado em
aulas de laboratério para medir “calores de reagao” a pressao constante, q,, em
solugdes aquosas. As reacoes sao escolhidas de maneira que nao ha reagentes ou
produtos gasosos. Assim, todos os reagentes e produtos permanecem no recipiente
durante todo o experimento. Esse calorimetro pode ser usado para medir a
quantidade de calor absorvida ou liberada quando uma reag¢ao ocorre em solugao
aquosa. Podemos considerar os reagentes e produtos como o sistema e o
calorimetro mais a solucao (principalmente agua) como a vizinhanga. Para uma
reacdao exotérmica, a quantidade de calor gerada pela reacdao pode ser calculada a
partir variagcdo da temperatura do calorimetro e da solugao. O calor pode ser
visualizado como dividido em duas partes.

(quantidade de calor) _ ( quantidade de calor ) (quantidade de calor )
gerado pelareagio )  \ganha pelo calorimetro ganha pela solugio

A capacidade calorifica de um calorimetro é determinada pela adicao de uma
quantidade conhecida de calor e pela medicao do aumento da temperatura do
calorimetro e da solugdo que ele contém. Essa capacidade calorifica de um
calorimetro é as vezes chamada de constante do calorimetro.

Thermometer

Figura 15-3 Um calorimetro tipo
“xicara de café”. A haste de agitagcdo é
movida para cima e para baixo para garantir
a mistura completa e aquecimento uniforme
da solugdo durante a reagdo. As paredes de
poliestireno e a parte superior fornecem
: isolamento para que que muito pouco calor
Polystyrene ~ €Scape. Este tipo de calorimetro mede q,, a
'7“‘1’5 transferéncia de calor devido a uma reagéo

que ocorre em pressdo constante.

/ Polystyrene
: cover

Water |
o Glass
/ stirring rod

& |~ Beaker



EXEMPLO 15-1 Capacidade de Calor de um Calorimetro

Adicionamos 3,358 kJ de calor a um calorimetro que contém 50,00 g de agua.
A temperatura da agua e o calorimetro, originalmente a 22,34°C, aumenta para
36,74°C. Calcule a capacidade calorifica do calorimetro em J/°C. O calor especifico da
agua é 4,184 J)/g °C.

Plano
Primeiro calculamos a quantidade de calor ganha pela dgua no calorimetro. O
resto do calor deve ter sido ganho pelo calorimetro, assim podemos determinar a

capacidade calorifica do calorimetro.

Solucao

50.00 g H,O(¢) at 22.34°C —  50.00 g H,O(¢) at 36.74°C

A mudanga de temperatura é (36,74 - 22,34) °C = 14,40°C.

4.184]

o

2 ]=50.00 g X X 14.40°C = 3.012 X 103 ]

A quantidade total de calor adicionado foi de 3,358 kJ ou 3,358x103 J. A
diferenga entre estes valores de calor é a quantidade de calor absorvida pelo
calorimetro.

2 J=3358X103] —3.012 X 103 ] = 0.346 X 103 ], or 346 J absorbed by calorimeter

Para obter a capacidade calorifica do calorimetro, dividimos a quantidade de
calor absorvida pelo calorimetro, 346 J, por sua mudanca de temperatura.

] 346)
—°C  1440°C

= 24.0]/°C

O calorimetro absorve 24,0 J de calor para cada grau Celsius de aumento em
sua temperatura.

EXEMPLO 15-2 Medigoes de calor usando um calorimetro

Uma amostra de 50,0 mL de solugao de sulfato de cobre(ll) 0,400 M a 23,35°C
é misturada com 50,0 mL de uma solu¢ao de hidroxido de sédio 0,600 M, também a



23,35°C, no calorimetro de xicara de café do Exemplo 15-1. Apds a reag¢ao ocorrer, a
temperatura da mistura resultante é medida como 25,23°C. A densidade da solucao
final é de 1,02 g/mL. Calcule a quantidade de calor liberada. Suponha que o calor
especifico da solugao seja o mesmo da agua pura, 4,184 J/g °C.

CuSO4(aq) + 2NaOH(aqg) — Cu(OH),(s) + Na,S04(aq)

Plano

A quantidade de calor liberada pela reagao é absorvida pelo calorimetro e pela
solucdao. Para encontrar a quantidade de calor absorvida pela solu¢ao, devemos
conhecer a massa da solugao; para descobrir isso, assumimos que o volume da
mistura de reagao é a soma dos volumes das solugdes originais.

Solucao

A massa da solugao é

1.02 g soln

m

2 gsoln = (50.0 + 50.0) mLL X =102 g soln

A quantidade de calor absorvida pelo calorimetro mais a quantidade
absorvida pela solugao é

amount of heat amount of heat
absorbed by calorimeter absorbed by solution
24.0 o 4.18
= J X (25.23 —23.35)°C +102 g X J

2] —- X (25.23 = 23.35)°C

o

=45 ) + 801 J = 846 J absorvidos pela solugao e pelo calorimetro

Assim, a reacao deve ter liberado 846 J, ou 0,846 kJ de calor.

EQUACOES TERMOQUIMICAS

Uma equagao quimica balanceada, juntamente com seu valor de AH, é
chamada de equagdo termoquimica. Por exemplo,

C,H;OH() + 30,(g) —> 2CO(g) + 3H,0(¢) + 1367 kJ

1 mol 3 mol 2 mol 3 mol



é uma equacgao termoquimica que descreve a combustdo (queima) de um mol de
etanol liquido a uma determinada temperatura e pressao. Os coeficientes em tal
equacao deve ser interpretados como numeros de moles. Assim, 1367 kJ de calor
sao liberados quando um mol de C,HsOH(l) reage com trés mols de O,(g) para dar
dois moles de CO,(g) e trés moles de H,O(l). Podemos nos referir a essa quantidade
de reagdo como um mol de reagao, que abreviamos “mol rxn”. Essa interpretacgao
nos permite escrever varios fatores unitarios como desejado.

I mol C,H;OH(¢) 2 mol CO,(g)

1 mol rxn ” 1 mol rxn

and so on

Também podemos escrever a equag¢ao termoquimica como:

C,H;OH(¢) + 30,(g) —> 2CO,(g) + 3H,0(¢)  AH = —1367 kJ/mol rxn

O sinal negativo indica que esta é uma reag¢ao exotérmica (ou seja, libera
calor).

Sempre interpretamos AH como a variagdo de entalpia para a reagao
como escrita; isso é, como (variacao de entalpia)/(mol de reacgdo),
onde o denominador significa “para o numero de moles de cada
substancia mostrado na equac¢ao balanceada”.

Podemos entdo usar varios fatores unitarios para interpretar essa equacao
termoquimica.

1367 kJ given off 1367 k] given off 1367 kJ given off
mol of reaction  mol C,H;OH(€) consumed "~ 3 mol 0O,(g) consumed
1367 kJ given off 1367 kJ given off

~ 2 mol CO,(g) formed ~ 3 mol H,O(¢) formed
A reacao inversa exigiria a absor¢ao de 1367 kJ nas mesmas condigoes;
1367 k] + 2CO4(g) + 3H,0(f) — C,H;OH(¢) + 30,(g)
Ou seja, é endotérmica, com AH = +1367 kJ.

2CO,(g) + 3H,0(€) — C,H;OH() + 30,(g) AH = +1367 kJ/mol rxn



E importante lembrar as seguintes convengdes sobre equagdes
termoquimicas:

1. Os coeficientes em uma equacao termoquimica balanceada referem-se aos
numeros de moles de reagentes e produtos envolvidos. Na interpretacao
termodinamica de equagdes, nunca interpretamos os coeficientes como nimeros
de moléculas. Assim, é aceitavel escrever coeficientes como fragdoes em vez de
inteiros, quando necessario.

2. O valor numérico de AH (ou qualquer outra alteragdao termodinamica) refere-se
ao numero de moles de substancias especificadas pela equag¢ao. Essa quantidade
de mudan¢a de substancias é chamado de um mol de reacao, entdao podemos
expressar AH em unidades de energia/mol rxn. Por questdes de brevidade, as
unidades de AH as vezes sdo escritas kJ/mol ou mesmo apenas kJ. Ndo importa
guais unidades sao usadas, certifique-se de interpretar a variagdao termodinamica
por mol de reagao para a equag¢ao quimica balanceada para a qual em questao. Se
uma quantidade diferente de material estiver envolvida na reagdo, entao o AH (ou
outra alteracao) deve ser dimensionado de acordo.

3. Os estados fisicos de todas as espécies sao importantes e devem ser especificados.
O calor é liberado ou absorvido quando ocorrem mudancas de fase, de modo que
diferentes quantidades de calor podem estar envolvidos em uma reagao
dependendo das fases dos reagentes e produtos.

4. O valor de AH geralmente nao muda significativamente com mudangas
moderadas em temperatura.

EXEMPLO 15-3 Equa¢des Termoquimicas

Quando 2,61 gramas de éter dimetilico, CH30CH3s, sao queimados a pressao
constante, 82,5 kJ de calor é liberado. Encontre AH para a reagao:

CH30CH3(|) + 302(g) - ZCOZ(g) + 3H20(|)
Plano

Calculamos a quantidade de calor liberada no experimento para corresponder
a quantidade de CH30CH3; mostrado na equagao balanceada.

Solucao

? kJ given oftf  82.5 kJ given off ~ 46.0 g CH;0OCH; 1 mol CH;OCH,
= X X
mol rxn 2.61 g CH;0OCH;, mol CH;OCH; mol rxn

= 1450 kJ/mol rxn




Como o calor é liberado, sabemos que a reagao é exotérmica e o valor de AH
é negativo, assim

AH = —1450 kJ/mol rxn

EXEMPLO 15-4 Equagoes Termoquimicas
Escreva a equagao termoquimica para a reagao do Exemplo 15-2.
Plano

Devemos determinar quanta reag¢ao ocorreu - isto é, quantos moles de
reagentes foram consumidos. Primeiro multiplicamos o volume, em litros, de cada
solugdo por sua concentracdao em mol/L (molaridade) para determinar o nimero de
moles de cada reagente misturado. Entao identificamos o reagente limitante.
Determinamos a quantidade de calor liberada no experimento para corresponder ao
numero de moles desse reagente mostrado na equag¢ao balanceada.

Solucao

Usando os dados do Exemplo 15-2,

0.400 mol CuSO,
1.00 L

0.600 mol NaOH

2 mol NaOH = 0.0500 LL X = 0.0300 mol NaOH
1.00 L

> mol CuSO,4 = 0.0500 L X

= 0.0200 mol CuSO,

Determinamos qual é o reagente limitante (consulte a Se¢ao 3-3).

Required Ratio Available Ratio
1 mol CuSO,  0.50 mol CuSO, 0.0200 mol CuSO,  0.667 mol CuSO,
2 mol NaOH  1.00 mol NaOH 0.0300 mol NaOH  1.00 mol NaOH

Mais CuSO, esta disponivel do que o necessario para reagir com o NaOH.
Assim, 0,846 kJ de calor foi liberado durante o consumo de 0,0300 mol de NaOH. A
guantidade de calor liberada por “mol de reagao” é

2 kJ released _0.846 kJ given off 2 mol NaOH _ 564 k] given off

mol rxn "~ 0.0300 mol NaOH mol rxn mol rxn




Assim, quando a rea¢ao ocorre na extensao indicada pela equag¢dao quimica
balanceada, 56,4 kJ é liberado. Lembrando que as reagdes exotérmicas tém valores
negativos de AHx,, escrevemos:

CuSOy(aq) + 2NaOH(aq) — Cu(OH),(s) + Na,SO,(aq) AH__ = —56.4 kJ/mol rxn

EXEMPLO 15-5 Quantidade de Calor versus Extensao da Reagao

Quando o metal aluminio é exposto ao oxigénio atmosférico (como em portas
e janelas de aluminio), ele é oxidado para formar 6xido de aluminio. Quanto calor é
liberado pela oxidagdo completa de 24,2 gramas de aluminio a 25°C e 1 atm? A
equacao termoquimica é

4Al(s) + 30,(g) — 2Al,03(s) AH =-3352 kJ/mol rxn
Plano
A equacgao termoquimica nos diz que 3352 kJ de calor sdao liberados para cada
mol de reacgao, isto é, para cada 4 moles de Al que reage. Convertemos 24,2 g de Al

em moles e, em seguida, calculamos o numero de quilojoules correspondente a esse
numero de moles de Al, usando os fatores unitarios:

—3352 kJ 1 mol rxn

mol rxn 4 mol Al

Solucgao:

Para 24,2 g de Al,

ImolAl 1molrxn —3352Kk]
2 k) =242 g Al X x X =751k
27.0 g Al 4 mol Al mol rxn

Isso nos diz que 751 kJ de calor sao liberados para a vizinhang¢a durante a
oxidacao de 24,2 gramas de aluminio.

ESTADOS PADRAO E VARIACOES PADRAO DE ENTALPIA

O estado padrao termodinamico de uma substancia é sua forma pura mais
estavel sob pressao padrao (uma atmosfera) e em alguma temperatura especifica
(25°C ou 298 K salvo indicagdo em contrario). Exemplos de elementos em seus



estados padrao a 25°C sao hidrogénio, moléculas diatomicas gasosas, Hz(g);
mercurio, um metal liquido prateado, Hg(l); sédio, um metal sélido branco prateado,
Na(s); e carbono, um sdlido preto acinzentado chamado grafite, C (grafite). Usamos
C(grafite) em vez de C(s) para distingui-lo de outras formas sélidas de carbono, como
C (diamante). A rea¢ao C(diamante) — C(grafite) seria exotérmica em 1,897 kJ/mol
rxn; C(grafite) é, portanto, mais estavel que C(diamante). Exemplos de estados
padrao de compostos incluem etanol (alcool etilico ou alcool de cereais), um liquido,
C,HsOH(l); agua, um liquido, H,O(l); carbonato de calcio, um sdélido, CaCOjs(s); e
dioxido de carbono, um gas, CO,(g). Tenha em mente as seguintes convengdes para
estados padrao termoquimicos:

1. Para uma substancia pura na fase liquida ou sdlida, o estado padrao é o
estado puro liquido ou sdlido.

2. Para um gas, o estado padrao é o gas a pressao de uma atmosfera; em uma
mistura de gases, sua pressao parcial deve ser de uma atmosfera.

3. Para uma substancia em solugao, o estado padrao refere-se a concentragao
de um molar.

Para facilitar a comparacdao e tabulaciao, muitas vezes nos referimos a
mudang¢as “nos estados padrao” termoquimicos ou termodinamicos ou, mais
simplesmente, para uma mudanca padrao. Para indicar uma mudan¢a na pressao
padrao, adicionamos um zero sobrescrito. Se alguma temperatura diferente da
temperatura padrao de 25°C (298 K) é especificada, nés a indicamos com um
subscrito; se nao aparece nenhum subscrito, uma temperatura de 25°C (298 K) esta
implicita.

A variacdo padrao de entalpia, AH.,, para a reacdo
reagentes — produtos

refere-se ao AH quando o numero especificado de moles de reagentes, todos
no padrao estados, siao convertidos completamente para o numero
especificado de moles de produtos, todos no estado padrao.

Fazemos uma reag¢ao ocorrer, com mudangas de temperatura ou pressao, se
necessario. Quando a rea¢ao estd completa, colocamos os produtos nas mesmas
condicoes de temperatura e pressao com que comegamos a reagao, acompanhando
as mudancas de energia ou entalpia conforme as mudangas aconteceram. Quando
descrevemos um processo como ocorrendo “a T e P constantes”, queremos dizer que
as condigoes iniciais e finais sao as mesmas. Como estamos lidando com mudancgas
de fun¢bes de estado, a variacao liquida é a mesma que teriamos obtido
hipoteticamente com T e P realmente mantidos constantes.



ENTALPIAS PADRAO MOLAR DE FORMACAO, AHY%

N3o é possivel determinar a entalpia total de uma substancia em um valor
absoluto. No entanto, como precisamos descrever apenas as mudangas nesta fungao
de estado, podemos definir uma escala arbitraria como segue.

A entalpia molar padrido de formagdo, AH%, de uma substancia é a variagcdo
de entalpia para a reacao na qual um mol da substancia no estado
especificado é formado a partir de seus elementos em seus estados
padrdo. Por convencdo, o valor de AH% para qualquer elemento em seu
estado padrao é zero.

m Selected Standard Molar Entbalpies of Formation at 298 K

Substance AH{E (kJ/mol) Substance AH ? (kJ/mol)
Br,(€) 0 HgS(s) red —58.2
Br,y(g) 30.91 H,(g) 0
C(diamond) 1.897 HBr(g) —36.4
C(graphite) 0 H,0(¢) —285.8
CHy(g) —74.81 H,O(g) —241.8
C,Hy(2) 52.26 NO(g) 90.25
CgHg(6) 49.03 Na(s) 0
C,H;OH(¢) =277.7 NaCl(s) —411.0
CO(g) —110.5 0,(g) 0
CO4(g) —393.5 50,(g) —296.8
CaO(s) —635.5 SiH,(g) 34.0
CaCOx4(s) —1207.0 SiCly(g) —657.0
Cly(g) 0 Si0,(s) —910.9

A entalpia molar padrao de formac¢ao é muitas vezes chamada de calor molar
padrao de formag¢ao ou, mais simplesmente, calor de formagao. O sobrescrito zero
em AHY% significa a pressdo padrdo, 1 atmosfera. Valores negativos para AH%
descrevem reag¢des de formagao exotérmicas, enquanto os valores positivos para
AH®% descrevem reagdes de formacdo endotérmicas.

A variacao de entalpia para uma equacao balanceada que da um composto a
partir de seus elementos nao fornece necessariamente uma entalpia molar de
formagao para o composto. Considere a reacao exotérmica em condigoes padrao.

H,(g) + Br,(€) — 2HBr(g) AHY = —72.8 kJ/mol rxn

Vemos que dois moles de HBr(g) sao formados na reagdao como esta escrito.
Apenas metade da energia, 36,4 kJ, é liberada quando um mol de HBr(g) é produzido
a partir de seus elementos constituintes em seus estados padrao. Para HBr(g), AH%
= -36,4 kJ/mol. Isso pode ser mostrado dividindo todos os coeficientes na equagao
balanceada por 2.



H,(g) + iBr,({) — HBr(g)  AHY, = —36.4 kJ/mol rxn

Os calores padrao de formacdao de algumas substincias comuns sao
apresentados na Tabela 15-1.

Ao nos referirmos a uma grandeza termodindmica para uma substancia,
muitas vezes omitimos a descri¢ao da substancia nas unidades. As unidades para os
valores de AH’ tabulados sdo dadas como “kJ/mol”; devemos interpretar isso como
“por mol da substancia no estado especificado”. Por exemplo, para HBr(g), o valor
AH’% tabulado de -36,4 kJ/mol deve ser interpretado como

364K
mol HBr(g)

EXEMPLO 15-6 Interpretacdo de AH%

A entalpia molar padrdo de formagdo do etanol, C;HsOH(l), é -277,7 kJ/mol.
Escreva a equacdo termoquimica para a rea¢ido na qual AH%,, = -277,7 kJ/mol rxn.

Plano

A definicdo de AH% de uma substancia refere-se a uma reac¢do na qual um mol
da substancia é formado. Colocamos um mol de C;HsOH(l) no lado direito da
equacgao quimica e colocamos os elementos apropriados em seus estados padrao a
esquerda. Equilibramos a equag¢ao sem alterar o coeficiente do produto, mesmo que

devamos usar coeficientes fraciondrios a esquerda.

Solucao

2C(graphite) + 3H,(g) + ;0,(g) — C,H;OH(¢) AH = —277.7 kJ/mol rxn

LEI DE HESS

Em 1840, G. H. Hess (1802-1850) publicou sua lei da soma de calor, que derivou
com base em numerosas observagdes termoquimicas.

A variacao de entalpia para uma reagao é a mesma, quer ela ocorra
por uma etapa ou por qualquer série de passos.



A entalpia é uma fung¢ao de estado. Sua mudanca é, portanto, independente
da via pela qual ocorre uma reag¢ao. Nao precisamos saber se a reacdao ocorre ou
pode ocorrer pela série de passos usados no calculo. As etapas devem (se apenas
“no papel”) resultar na reacao geral. A Lei de Hess nos permite calcular as variagdes
de entalpia para reagdes em que as mudancas s6 podiam ser medidas com
dificuldade, se o fossem. Em termos gerais, a lei de Hess da soma de calor pode ser
representada como:

AHO = AH? + AH) + AHO + - - -

Aquia,b,c,...referem-se a equagoes termoquimicas balanceadas que podem
ser somadas para dar a equacao da reagao desejada.
Considere a seguinte reacgao:

C(graphite) + 10,(g) — CO(g) AHO = 2

A variacao de entalpia para esta reacao nao pode ser medida diretamente.
Apesar do CO(g) ser o produto predominante da reacao do grafite com uma
guantidade limitada de O3(g), algum CO,(g) é sempre produzido também. As
seguintes reagdes vao até a conclusao com excesso de O;(g); portanto, os valores de
AH° foram medidos experimentalmente para eles.

C(graphite) + O,(g) — CO5(g) AHﬁm = —393.5 kJ/mol rxn (1)
CO(g) +10,(g) —> COx(g  AH = —283.0 kJ/mol rxn Q)

Podemos “trabalhar de frente para tras” para descobrir como combinar essas
duas equagoes conhecidas para obter a equag¢ao desejada. Queremos um mol de CO
a direita, entao invertemos a equacgao (2) [designada abaixo como (-2)]; calor é entao
absorvido em vez de liberado, entio devemos mudar o sinal do seu valor AH®. Em
seguida, adicionamos a equacgao (1), cancelando nimeros iguais de moles da mesma
espécie em cada lado. Isso fornece a equagao para a reagao que queremos. A adicao
das variagbes de entalpia correspondentes fornece a variagdo de entalpia que
procuramos.

AHY
C(graphite) + O,(g) — CO5(g) =3935 kJ/mol rxn (1)
CO5(g) — CO(g) +30,(2) —(—283.0 kJ/mol rxn) (-2)
C(graphite) + 30,(g) — CO(g) AH?xn = —110.5 kJ/mol rxn

Esta equagao mostra a formagao de um mol de CO(g) em seu estado padrao a
partir dos elementos em seus estados padrao. Desta forma, determinamos que o
AHY% para o CO(g) é 110,5 kJ/mol.



C(graphite) + O,(g)

1105 k]
| cow@ +10,e

—283.0 kJ
CO,(g)

No esquema acima esta uma representacao esquematica das variagoes de
entalpia para a reagdo C(grafite) + 1/20,(g) — CO(g). O valor de AH para cada etapa
é baseado no numero de moles de cada substancia, como indicado.

EXEMPLO 15-7 Combinando Equag¢des Termoquimicas: Lei de Hess

Use as equacdes termoquimicas mostradas aqui para determinar AH,
a 25°C para as seguintes reagoes.

C(graphite) + 2H,(g) — CH,(g)

AH?
C(graphite) + O,(g) — CO,(g) —393.5 kJ/mol rxn (1)
H,(g) +30,(g) — H,O(() —285.8 kJ/mol rxn )
CHy(g) + 20,(g) — CO,(g) + 2H,0(¢) —890.3 kJ/mol rxn 3)

Plano

(i) Queremos um mol de C(grafite) como reagente, entdo escrevemos a
equacao (1).

(ii)) Queremos dois moles de H,(g) como reagentes, entao multiplicamos a
equacao (2) por 2 [designada abaixo como 2x(2)].

(iii)) Queremos um mol de CH4(g) como produto, entdo invertemos a equagao
(3) para dar (-3).

(iv) Fazemos as mesmas operacdes em cada valor de AH°.

(v) Em seguida, adicionamos essas equagoes termo a termo. O resultado é a
equacao termoquimico desejada, com o cancelamento de todas as
substancias indesejadas. A soma dos valores de AH? é o AH® para a reacdo
desejada.

Solucao:



AH?

C(graphite) + O5(g) — CO5(g) —393.5 kJ/mol rxn 1)

2H,(g) + O4(8) — 2H5010) 2(—=285.8 kJ/mol rxn) 2 % (2)

CO5(g) + 2H,0(0) — CH,(g) + 205(2) +890.3 kJ/mol rxn (—3)
C(graphite) + 2H,(g) — CHy(g) AHO = —74.8 kJ/mol rxn

O CH4(g) ndo pode ser formado diretamente de C(grafite) e Hz(g), entdo o valor
de AH% n3o pode ser medido diretamente. O resultado deste exemplo nos diz que
esse valor é 74,8 ki/mol.

EXEMPLO 15-8 Combinando Equag¢oes Termogquimicas: Lei de Hess

Dadas as seguintes equagoes termoquimicas, calcule o calor de reagao a 298 K
para a reagao do etileno com agua para formar etanol.

C,H,(g) + HO() —> C,H;OH(f)

AHO
C,H,OH(¢) + 30,(g) —> 2CO,(g) + 3H,0()  —1367 kJ/mol rxn (1)
C,Hy(g) + 30,(g) —> 2CO,(g) + 2H,0(()  —1411 kJ/mol rxn @)

Plano

Invertemos a equacgao (1) para dar (-1); quando a equagdo é invertida, o sinal
de AHC é alterado porque o inverso de uma rea¢do exotérmica é endotérmico. Em
seguida, adicionamos a equacao (2).

Solucao
AHO
2CO5(g) + 3H,0(0) —> C,H;OH(() +305(g)  +1367 kJ/mol rxn (1)
C,Hy(g) +305(g) — 2CO5(g) + 2H,0(0) —1411 kJ/mol rxn )
C,Hy(g) + HyO(f) — C,H;OH(¢) AHYO = —44 kJ/mol rxn

p




mesma forma, o AH®,, para CO(g) + 1/2 H,(g) — CO(g) ndo é o AHY para o
COa(g).

Outra interpretagao da Lei de Hess nos permite usar as tabelas de valores de
AH® de formac¢do para calcular a variacio de entalpia de uma reacdo. Vamos
considerar novamente a rea¢ao do Exemplo 15-8:

C2H4(g) + HzO(l) — CszOH(l)

Uma tabela de valores de AH% (Apéndice K) da o AH% do C;HsO0H(l) como sendo
277,7 kJ/mol, o AH% do C;Ha4(g) como 52,3 ki/mol, e o AH% da H,O(l) como 285,8

kJ/mol. Podemos expressar esta informag¢do na forma das seguintes equagoes
termoquimicas.

AH"
2C(graphite) + 3H,(g) + 30,(2) — C,H;OH() —277.7 kJ/mol rxn (1)
2C(graphite) + 2H,(g) —— C,Hy(g) 52.3 kJ/mol rxn )
H,(g) +30,(g) — H,O(() —285.8 kJ/mol rxn (3)

Podemos gerar a equacao para a reacao liquida desejada adicionando a
equacio (1) ao inverso das equagdes (2) e (3). O valor de AH? para a reagdo desejada
é entdo a soma dos valores AH® correspondentes.

AH®
2C(graphite) + 3H,(g) + 105(g) — C,H;OH(¢) —277.7 kJ/mol rxn (1)
C,Hy(g) —— 2C(graphite) + 2H,(g) —52.3 kJ/mol rxn (=2)
H,O(() — H,(g) + 30,(2) +285.8 kJ/mol rxn (—3)
net rxn: C,Hy(g) + H,O() — C,H;OH(f) AH?XH = —44.2 kJ/mol rxn

Vemos que AH° para esta reag¢io é dado por:
AHY, = AHQyy + AH ) + AH{ 5

ou por:

pro duct reactants

N

— A0 0o / 0
AH?xn = AHy C,H,0H(6) — [AH CH,@ AHy H20(€)]

Em termos gerais, esta é uma forma muito util da Lei de Hess.



— SnAH?

f reactants

0 _ 0
AH rxn ~nAH f products

A variacdao de entalpia padrdao de uma reagao é igual a soma das entalpias
padrao molar de formag¢dao dos produtos, cada uma multiplicada pelo seu
coeficiente, n, na equag¢ao balanceada, menos a soma correspondente das entalpias
molares padrao de formagao dos reagentes.

Com efeito, esta forma da Lei de Hess supOe que a reagao ocorre convertendo
reagentes aos elementos em seus estados padrao, convertendo-os em produtos
(Figura 15-4). Poucas, se houver, reagdes realmente ocorrem por esse caminho. No
entanto, o AH® para esta via hipotética para reagentes — produtos seria a mesma
que para qualquer outra via — incluindo aquela pela qual a reagao realmente ocorre.

Elements
_ A Lo
‘-’”‘}‘Hi‘ reactants
A g0
Reactants Z‘F“AHF products
/ 0
"—\ern
Products |

Figura 15-4 Um esquema representa¢ao da Lei de Hess. A seta vermelha
representa o caminho direto de reagentes a produtos. A série de setas azuis é um
caminho (hipotético) em que os reagentes sdao convertidos em elementos, e eles em
por sua vez sao convertidos em produtos—todos em seus estados padrao.

EXEMPLO 15-9 Usando Valores de AH%: Lei de Hess
Calcular AH%,, para a seguinte reacdo a 298 K.

SiHa(g) + 20,(g) — SiO,(s) + 2H,0(l)

Plano

Aplicamos a Lei de Hess na forma AH®y, = ZnAH% orodutos - ZAH% reagentes, €ntdo
usamos os valores de AH% tabulados no Apéndice K.

Solucao

Podemos primeiro listar os valores de AH% que obtemos do Apéndice K:



SiHy(g) Oy  Si0,(g)  H,O()
AHY KJ/mol: 343 0 -910.9 —285.8
t reactants

AHD, =30 AHY e — = 7 AHY

0o _ 0 0 0 0
AH o, = [AH g0, T 2 AH 00 — [AH g1, T 2 AHE o)l

o 1 mol SiO,(s)  —910.9k] 2 mol H,O()  —285.8 k]
AH, = [ - +————— X 7}
mol rxn mol SiO,(s) mol rxn mol H,O(¢)
{I mol SiHy(g) +34.3 kJ 2 mol O,(g) 0 kJ }
- X X
mol rxn mol SiH,(g) mol rxn mol O,(g)
AH?m = —1515.7 kJ/mol rxn

Cada termo das somas do lado direito da solu¢iao no Exemplo 15-9 tem as
unidades

mol substance k] k]

X or _
mol rxn mol substance mol rxn

Por brevidade, omitiremos unidades nas etapas intermediarias de calculos
desse tipo, e apenas atribuiremos as unidades apropriadas a resposta. Certifique-se
de que compreende como essas unidades surgem.

Suponha que medimos AH?,, a 298 K e conhecemos todos, exceto um, dos
valores de AH% para reagentes e produtos. Podemos entdo calcular o valor incégnito
de AHof.

EXEMPLO 15-10 Usando Valores de AH%: Lei de Hess

Use as seguintes informagdes para determinar AH% para PbO(s, amarelo).

PbO(s, yellow) + CO(g) —— Ph(s) + CO,(g) AH?XD = —65.69 kJ
AH? for CO,(g) = —393.5 kJ/mol and AH? for CO(g) = —110.5 kJ/mol

Plano

Novamente usamos a Lei de Hess na forma AH%., = ZnAH%odutos -
ENAH%cacentes. O estado padrdo do chumbo é Pb(s), entdo AH% Pb(s) = 0 kJ/mol.
Agora nos é dado os valores de AH?,,, e AH% para todas as substéncias, exceto PbO(s,
amarelo). Podemos resolver para esta incognita.



Solucao

Listamos os valores de AH% conhecidos:

PbO(s, yellow) CO(g) Pb(s) CO,(g),
AHY KJ/mol:  AHPpyo ellow) —~110.5 0 —393.5
AHEXH - E n AH% pdeUCtS o E n AH? reacrants
AHY, = AHY ph T AH f coxe — [AH ? PbOG, yellow) T AH ¢ CO@)

—65.69 =0 + (—393.5) — [AH ppos, yellow) + (—110.5)]

Reorganizando para resolver para AH% PbO(s, amarelo), temos:

AH{ poe, yellowy = 65-69 = 393.5 + 110.5 = =217.3 kJ/mol of PbO

ENERGIAS DE LIGAGAO

As reagdes quimicas envolvem a quebra e a formacgao de ligagdes quimicas. A

energia é sempre necessdria para quebrar uma ligacao quimica. Muitas vezes, essa
energia é fornecida na forma de calor.

A energia de ligacao (B.E.) é a quantidade de energia necessdria para
guebrar um mol de ligagdes em uma substancia covalente gasosa para
formar produtos no estado gasoso em temperatura e pressao
constantes.

Quanto maior a energia de liga¢ao, mais estavel (mais forte) a ligacdo é e mais

dificil ela é quebrar. Assim, a energia de ligacao é uma medida das forgas de ligagao.

0GRS S Somze Average Single Bond Energies (kJ/mol of bonds)

H C N o F Si P S Cl Br 1
436 413 391 463 565 318 322 347 432 366 299 H
346 305 358 485 272 339 285 213 C
163 201 283 192 N
146 452 335 218 201 201 O
155 565 490 284 253 249 278 F
222 293 381 310 234 St
201 326 184 P
226 255 S
242 216 208 Cl
193 175 Br
151 I




Considere a seguinte reagao:

H,(g) —> 2H(g)  AHY = AHy ¢ = +436 kJ/mol H—H bonds

A energia de ligacdo da ligagdo hidrogénio-hidrogénio é 436 kJ/mol de
liga¢cGes. Em outras palavras, 436 kJ de energia devem ser absorvidos para cada mol
de ligacdes H-H que sdo quebradas. Esta reacdo endotérmica (AHCx, é positivo) pode
ser escrita como:

H,(g) + 436 k] — 2H(g)

Algumas energias de ligacdao médias estao listadas nas Tabelas 15-2 e 15-3.
Vemos da Tabela 15-3 que para qualquer combinacao de elementos, uma ligacao
tripla é mais forte que uma ligagao dupla, que por sua vez é mais forte do que uma
ligacdo simples. Energias de ligagao para ligagdes duplas e triplas nao sao
simplesmente duas ou trés vezes aqueles para as ligagoes simples correspondentes.
Uma ligagao simples é uma ligacao o, enquanto as ligacdes duplas e triplas envolvem
uma combinagao de ligacdes o e . A energia de ligagdo mede a dificuldade de
superar a sobreposicao dos orbitais, e ndo devemos espere a for¢ca de uma ligacao o
seja a mesma que a ligacao m entre dois atomos.

Devemos ter em mente que cada um dos valores listados é a energia média de
ligacdo de uma variedade de compostos. A energia média de ligagao C-H é de 413
kJ/mol de ligagoes.

1 LR W Cornparison of Some Average
Single and Multiple Bond
Energies (kJ/mol of bonds)

Single Bonds Double Bonds Triple Bonds
CcC—C 346 C=C 602 c=C 835
N—N 163 N=N 418 N=N 945
0—0 146 O0=0 498
C—N 305 C=N 615 C=N 887
C—0 358 C=0 732 C=0 1072

*Except in CO,, where it is 799 kJ/mol.



2H + 2Br

AHg, g = 193 kJ

2H + Br,

Atoms (g)

Energy
required to

—2AHy_g, = —732K]

break bonds Encray AHy_y =436 kJ
released in
Reactants (g) ) hond_
‘ formation
H, + Br,
AHI‘KH
AH,, = —103kJ
Products (g) >HBr

@ (b)
Figura 15-5 Uma representa¢do esquemadtica da relagdo entre energias de ligagdo e AH,,
para reagoes em fase gasosa. (a) Para uma reagdo geral (exotérmica). (b) Para a rea¢éo em fase
gasosa:

Hz(g) + Br2(g) — 2HBr(g)
Como de costume para esses diagramas, o valor mostrado para cada mudanga refere-se
ao numero de moles de substdncias ou ligagoes indicadas no diagrama.

As energias médias de ligacdo C-H diferem ligeiramente de composto para
composto, como em CH;, CHsCl, CH3NO,, e assim por diante. No entanto, eles sao
suficientemente constantes para serem uteis na estimativa de dados
termodinamicos que nao estao prontamente disponiveis por outra abordagem.
Valores de AH?,, estimados desta forma ndo sdo tdo confidveis quanto os obtidos
de valores de AH% para as substancias envolvidas na reac3o.

Um caso especial da Lei de Hess envolve o uso de energias de ligagao para
estimar calores de reacao. Considere os diagramas de entalpia na Figura 15-5. Em
termos gerais, AH%,, estad relacionado as energias de ligacio dos reagentes e
produtos nas reagoes em fase gasosa pela seguinte versao da Lei de Hess.

AH? =3BLE. — 3 B.E.

n o : acti 7
reactants products in gas phase reactions only

A variacao de entalpia liquida de uma reacdao é a quantidade de energia
necessaria para quebrar todas as ligagbes nas moléculas reagentes menos a
qguantidade de energia necessaria para quebrar todas as ligacdes nas moléculas do
produto. Dito de outra forma, a quantidade de energia liberada quando uma ligagao
é formada é igual a quantidade absorvida quando a mesma ligacao é quebrada. O
calor de reagdo para uma reagao em fase gasosa pode ser descrito como a
qguantidade de energia liberada na formacao de todas as ligagdes nos produtos
menos a quantidade de energia liberada na formagao todas as ligagcbes nos
reagentes (veja a Figura 15-5). Este calor de rea¢dao pode ser estimado usando as
energias de ligagdo médias nas Tabelas 15-2 e 15-3. A definicdo de energias de
ligacdo é limitada apenas ao processo de quebra de ligagao e nao inclui qualquer
previsdo para mudangas de estado. Assim, é valido apenas para substancias no



estado gasoso. Os calculos desta se¢ao, portanto, se aplicam somente quando todas
as substancias na rea¢dao sao gases. Se liquidos ou sodlidos estiverem envolvidos,
informacdes adicionais, como como calores de vaporizaciao e fusao seriam
necessarios para explicar as mudancas de fase.

EXEMPLO 15-11 Energias de Ligacao

Use as energias de ligacao listadas na Tabela 15-2 para estimar o calor de
reacao a 298 K para a seguinte reacgao.

N2(g) + 3Hz(g) — 2NHs(g)
Plano

Cada molécula de NH; contém trés ligacoes N-H, entdo dois mols de NH;
contém seis moles de ligag6es N-H. Trés moles de H, contém um total de trés moles
de liga¢ées H-H e um mol de N, contém um mol de ligagdes N=N. Usando a forma de
energia de liga¢ao da Lei de Hess,

Solucao
AHY = [AHy\—n + 3AHy ] — [6AHN_ ]

=045 4+ 3(436) — 6(391) = =93 kJ/mol rxn
EXEMPLO 15-12 Energias de Ligacao

Use as energias de ligacao listadas na Tabela 15-2 para estimar o calor de
reagao a 298 K para a seguinte reagao:

GHg®  +Ch@ —  GHClp  + HClg)
H H H H H H

H—(ll—C‘I—(ll—H + Cl—C] — H—Cll—(lj—(‘l—Cl + H—Cl
HOH b HoB

Plano

Dois moles de liga¢cdes C-C e sete moles de ligagdoes C-H sao os mesmos antes
e depois da reagao, entao nao precisamos inclui-los no calculo da energia de ligagao.
As Unicas ligacOes reagentes que sao quebradas sao um mol de ligagées C-H e um
mol de liga¢Ges CI-Cl. No lado do produto, as Unicas novas ligacdoes formadas sao um
mol de liga¢6es C-Cl e um mol de H-CI. Precisamos levar em conta apenas as liga¢oes



que sao diferentes nos dois lados da equag¢do. Como antes, adicionamos e
subtraimos as energias de ligacao apropriadas, usando valores da Tabela 15-2.

Solucao

AH? = [AHc—y; + AHqy—cj] — [AHc—¢) + AHp—¢]

= [413 + 242] — [339 + 432] = —116 kJ/mol rxn

BB MUDANGAS NA ENERGIA INTERNA, AE

A energia interna, AE, de uma quantidade especifica de uma substancia
representa toda a energia contida na substancia. Inclui formas como energias
cinéticas das moléculas; energias de atracdo e repulsdao entre particulas
subatomicas, atomos, ions ou moléculas; e outras formas de energia. A energia
interna de um conjunto de moléculas é uma fun¢ao de estado. A diferenga entre a
energia interna dos produtos e a energia interna dos reagentes de uma reagao
guimica ou mudanga fisica, AE, é dada pela equacgdo

E

products

E

reactants

AE = Eﬁnal - E

initial —

Os termos g e w representam calor e trabalho, respectivamente. Essas sao
duas maneiras de a energia poder fluir para dentro ou para fora de um sistema. O
trabalho envolve uma mudanca de energia na qual um corpo é movido por uma
distancia, d, contra alguma forga, f; isto é, w = fd.

AE = (quantidade de calor absorvida pelo sistema) + (quantidade de trabalho
realizado no sistema). As seguintes convengoes se aplicam aos sinais de g e w.

g é positivo: o calor é absorvido pelo sistema da vizinhanga.

g é negativo: calor é liberado pelo sistema para a vizinhanga.

w é positivo: o trabalho é realizado sobre o sistema pela vizinhanga.
w é negativo: o trabalho é realizado pelo sistema na vizinhanga.

Sempre que uma determinada quantidade de energia é adicionada ou
removida de um sistema, seja como calor ou como trabalho, a energia do sistema
varia na mesma quantidade. Assim a equa¢ao AE = g + w é outra maneira de
expressar a Primeira Lei da Termodinamica (ver Se¢ao 15-1).

O Unico tipo de trabalho envolvido na maioria das mudancgas quimicas e fisicas
é a pressao — trabalho de volume. Da andlise dimensional podemos ver que o
produto da pressdo e volume é trabalho. A pressao é a forga exercida por unidade
de drea, onde a area é a distancia ao quadrado, d?; volume é distancia ao cubo, d3.



Assim, o produto da pressao pelo volume é forc¢a vezes distancia, que é trabalho. Um
exemplo de uma mudanga fisica (uma mudanga de fase) na qual o sistema se
expande e, portanto, realiza trabalho a medida que absorve calor é mostrado na
Figura 15-6. Ainda que o peso do livro nao estivesse presente, o sistema em
expansao empurrando o saco contra a atmosfera teria feito o trabalho para a
expansao.

(a) (b)
Figura 15-6 Um sistema que absorve calor e produz trabalho. (a) Um pouco de gelo seco

em po (CO, sdlido) é colocado em um saco flexivel, que é entdo selado. (b) Como o gelo seco
absorve calor do ambiente, um pouco de CO; sélidos sublima para formar CO, gasoso. O maior
volume do gds faz com que o saco se expanda. O gds em expansdo produz um trabalho levantando
um livro que foi colocado sobre a bolsa. O trabalho seria feito pela mesma quantidade de
expansdo, mesmo se o livro ndo estivesse presente, pois o saco expande contra a atmosfera do
ambiente. O calor absorvido por tal processo a pressdo constante, qp, € igual a AH para o processo.

Quando a energia é liberada por um sistema reativo, E é negativo; energia
pode ser escrita como um produto na equag¢ao da rea¢ao. Quando o sistema absorve
energia dos arredores, E é positivo; a energia pode ser escrita como um reagente na
equacado. Por exemplo, a combustao completa de CH; a volume constante a 25°C
libera energia.

CHy(g) 4 205(g) — CO,(g) + 2H,O(() + 887 kJ

indicates release of energy
Podemos escrever a variacao de energia que acompanha essa reacao como
CHy(g) + 20,5(g) —> CO,(g) + 2H,0¢)  AE = —887 kJ/mol rxn

Conforme discutido na Sec¢ao 15-2, o sinal negativo indica uma diminui¢ao na
energia do sistema, ou uma liberacdao de energia pelo sistema. O inverso desta
reacao absorve energia. Pode ser escrito como



CO,(g) + 2H,0(€) + 887 k] —— CHy(g) + 20,(g)
\_‘—'—‘\

indicates absorption of energy

or ~
CO,(g) + 2H,0() — CHy(g) + 20,(g) AE = +887 kJ/mol rxn

Para a ultima reac¢ao ocorrer, o sistema teria que absorver 887 kJ de energia
por mol de rea¢ao de sua vizinhancga.

Quando um gas é produzido contra uma pressao externa constante, como em
um recipiente aberto a pressao atmosférica, o gas funciona a medida que se expande
contra a pressao da atmosfera. Se nenhum calor for absorvido durante a expansao,
o resultado é uma diminuicao na energia do sistema. Por outro lado, quando um gas
é consumido em um processo, a atmosfera executa trabalho no sistema reagente.

Vamos ilustrar o ultimo caso. Considere a reacao completa com uma razao 2:1
em moles de H; e O, para produzir vapor a alguma temperatura constante acima de
100°C e a uma atmosfera pressao (Figura 15-7).

2H,(g) + O,(g) — 2H,0(g) + heat

P =1 atm P =1 altm
__::-r:._’/ \_.(_— _
——— -\\ T T — ——T
. Constant pressure, - g
= T of gases > 100°C e ——
/’_A'-“i I.‘""““\-\
Constant | ﬁ_?
2 mol H, temperature bath gl
+ / (heated mineral oil)\ é >
1 mol O, » : N 23moll
H,0(g)
- b
- B 2
2H,(g) + Oy(g) > 2H,0(g)

Figura 15-7 Uma ilustragdo da redugdo de um terco no volume que acompanha a reagdo
do H, com O, a temperatura constante. A temperatura é maior que 100°C.

Suponha que o banho a temperatura constante ao redor do recipiente da
reacdao absorve completamente todo o calor liberado para que a temperatura dos
gases nao mude. O volume do sistema diminui em um terco (3 moles de reagentes
gasosos = 2 moles de produtos gasosos). A vizinhanga exerce uma pressao constante



de uma atmosfera e realiza trabalho sobre o sistema comprimindo-o. A energia
interna do sistema aumenta em uma quantidade igual ao trabalho realizado sobre
ele.

O trabalho realizado sobre ou por um sistema depende da pressao externa e
do volume. Quando a pressao externa é constante durante uma mudanga, a
guantidade de trabalho realizado é igual a esta pressao vezes a variagao de volume.
O trabalho realizado em um sistema é igual a -PAV ou -P(V; - V).

Compressao (volume diminui) Expansao (volume aumenta)

O trabalho é feito pela vizinhanca sobre
o sistema, assim o sinal de w é positivo.
V, é menor que V3, assim AV = (V, — V) é

O trabalho é feito pelo sistema sobre a
vizinhanca, assim o sinal de w é negativo.
V, é maior que Vy, assim AV = (V, — V;) é

negativo

w = :-PAV é positivo

NN

(Ix(+)x(-) = +

positivo
w = —PA\&éjegativo
NN )

()x(+)x(+) = -

Isto pode ser devido a um aumento no
nimero de moles de gas (An positivo)

Isto pode ser devido a uma diminuigao
no numero de moles de gds (An negativo)

Substituimos -PAV por w na equagao AE = g + w para obter
AE = q - PAV

Em reagdes a volume constante, nenhum trabalho PAV é realizado. O volume
ndao muda, entao nada "se move através de uma distancia", ed =0e fd = 0. A
mudanc¢a na energia interna do sistema é apenas a quantidade de calor absorvida
ou liberada a volume constante, q.
AE = qy

A Figura 15-8 mostra o mesmo processo de mudanca de fase da Figura 15-6,
mas a volume constante condi¢ao, entao nenhum trabalho é feito.

Figura 15-8 Um sistema que absorve calor a volume
constante. Um pouco de gelo secos [CO;(s)] é colocado em um
frasco, que é entdo selado. Enquanto o gelo seco absorve o calor
das vizinhancgas, alguns CO;(s) sublimam para formar CO,(g). Em
contraste com o caso na Figura 15-6, este sistema ndo pode
expandir ( AV = 0), entdo ndo hd trabalho feito, e a pressGo no
frasco aumenta. Assim, o calor absorvido em volume constante, q.,
é igual a AE para o processo.

-



Solidos e liquidos ndo se expandem ou se contraem significativamente quando
a pressao muda (AV ~ 0). Nas rea¢oes em que sao produzidos e consumido nimeros
iguais de moles de gases a temperatura e pressao constantes, praticamente nenhum
trabalho é realizado. Pela lei dos gases ideais, P AV = ( An) RT e n =0, onde n é igual
ao numero de moles de gas dos produtos menos o numero de moles de reagentes
gasosos. Assim, o termo de trabalho w tem um valor significativo a pressao
constante somente quando existem diferentes nimeros de moles de produtos e
reagentes gasosos para que o volume do sistema mude.

EXEMPLO 15-13 Prevendo o Sinal de Trabalho

Para cada uma das seguintes reagdes quimicas realizadas a temperatura e
pressao constantes, preveja o sinal de w e diga se o trabalho é realizado sobre ou
pelo sistema. Considere a mistura de reag¢ao para ser o sistema.

(a) O nitrato de amoénio, comumente usado como fertilizante, se decompoée
explosivamente.

2NH4NO;5(5) — 2N,(g) + 4H,0(g) + O,(g)

Essa reacao foi responsavel por uma explosao em 1947 que destruiu quase
todo o porto de Texas City, Texas, e matou 576 pessoas.

(b) O hidrogénio e o cloro combinam-se para formar o gas cloreto de hidrogénio.

H,(g) + Cly(g) — 2HCl(g)

(c) O dioxido de enxofre é oxidado a triéxido de enxofre, uma etapa na producgao de
acido sulfurico.

250,(g) + O,(2) — 2505(2)
Plano

Para um processo a pressao constante, w = -PAV = -(An)RT. Para cada reacgao,
avaliamos n, a mudan¢a no nimero de moles de substancias gasosas na reacao.

An = (n2 de moles dos produtos gasosos) - (n2 de moles de reagentes gasosos)

Como R e T (na escala Kelvin) sdo quantidades positivas, o sinal de w é oposto
ao de An; ele nos diz se o trabalho é realizado sobre (w = +) ou pelo (w = -) o sistema.



Solucao

(a) Az = [2 mol N,(g) + 4 mol H,0O(g) + 1 mol O,(g)] — 0 mol

=7 mol — 0 mol = +7 mol

An é positivo, entdo w é negativo. Isso nos diz que o trabalho é feito pelo sistema. A
grande quantidade de gas formada pela reagao empurra contra o ambiente (como
aconteceu com devastadores efeito no desastre de Texas City).

(b) Az = [2 mol HCl(g)] — [1 mol H,(g) + 1 mol Cl,(g)]
=2 mol — 2 mol = 0 mol

Assim, w = 0, e nenhum trabalho é realizado a medida que a reagdao prossegue.
Podemos ver pela equagao balanceada que para cada dois moles (total) de gas que
reagem, dois moles de gas sao formados, entao o volume nao se expande nem se
contrai a medida que a reagao ocorre.

(c) An = [2 mol SO;(g)] — [2 mol SO,(g) + 1 mol O,(g)]

=2 mol — 3 mol = —1 mol

An é negativo, entao w é positivo. Isso nos diz que o trabalho é feito no sistema
conforme a reagao procede. Os arredores empurram contra o volume decrescente
de gas.

Um calorimetro de bomba é um dispositivo que mede a quantidade de calor
liberada ou absorvida por uma reagao que ocorre a volume constante (Figura 15-9).
Um recipiente de a¢o (a bomba) esta imerso em um grande volume de agua. Como
o calor é produzido ou absorvido por uma rea¢ao dentro do recipiente de aco, o calor
é transferido - para ou do - grande volume de agua. Desta forma, ocorrem apenas
pequenas mudancgas de temperatura. Para todos os efeitos praticos, a variagcdao de
energia associada as reacoes é medida a volume constante e temperatura constante.

. Thermometer
Ignition

wires

Figura 15-9 Um calorimetro de bomba mede q., a quantidade
de calor liberado ou absorvido por uma reagdo ocorrendo a
volume constante. A quantidade de energia introduzida através
dos fios de ignigdo é medida e levado em conta.

Stirrer

Insulated
outer
container

Steel
container

Sample
dish




Nenhum trabalho é realizado quando uma reacdao é realizada em um
calorimetro de bomba, mesmo que os gases estejam envolvidos, porque V = 0.
Portanto, E = q, (volume constante).

EXEMPLO 15-14 Calorimetro de Bomba

Uma amostra de 1,000 gramas de etanol, C;HsOH, foi queimada em um
calorimetro de bomba cuja capacidade calorifica foi determinada como 2,71 kJ/°C.
A temperatura de 3,000 gramas de agua subiu de 24,284°C para 26,225°C. Determine
E para a reagao em joules por grama de etanol, e depois em quilojoules por mol de
etanol. O calor especifico da agua é 4,184 J/g °C. A reacao de combustdo é

C,H;OH(0) + 30,(g) —— 2CO,(g) + 3H,O(0)

Plano

A quantidade de calor emitida pelo sistema (no compartimento selado)
aumenta a temperatura do calorimetro e da agua. A quantidade de calor absorvida
pela agua pode ser calculada usando o calor especifico da agua; da mesma forma,
usamos a capacidade calorifica do calorimetro para encontrar a quantidade de calor
absorvida pelo calorimetro. A soma dessas duas quantidades de calor é a quantidade
total de calor liberada pela combustao de 1.000 grama de etanol. Devemos entao
corrigir esse resultado para corresponder a um mol de etanol.

Solucao

O aumento da temperatura é
2°C = 26.225°C — 24.284°C = 1.941°C rise

A quantidade de calor responsavel por este aumento na temperatura de 3.000
gramas de agua é:

4.184 ]

(=]

g

Calor para aquecer a agua= 1.941°C x X 3000 g =2.436 X 10*] = 24.36 kJ

A quantidade de calor responsavel pelo aguecimento do calorimetro é

271K

o

Calor para aquecer o calorimetro = 1.941°C X 5.26 kJ
A quantidade total de calor absorvida pelo calorimetro e pela agua é:

Quantidade total de calor = 24.36 kJ + 5,26 kJ = 29,62 kJ



A combustao de um grama de C,HsOH libera 29,62 kJ de energia na forma de
calor, ou seja,

AE = qy =-29,62 kJ/g etanol

O sinal negativo indica que a energia é liberada pelo sistema para a vizinhancga.
Agora podemos avaliar AE em kJ/mol de etanol convertendo gramas de C;HsOH em
moles.

2kl =29.62 k]  46.07 g C,H;OH
= X -
mol ethanol g 1 mol C,H;OH

= —1365 kJ/mol ethanol

AE = —1365 kJ/mol ethanol

Este calculo mostra que para a combustao do etanol a temperatura e volume
constantes, a variacdo da energia interna é -1365 kJ/mol etanol.

A equacao quimica balanceada envolve um mol de etanol, entdo podemos
escrever o fator unitario (1 mol etanol / 1 mol rxn). Entdao expressamos o resultado
do Exemplo 15-14 como:

—1365 kJ y 1 mol ethanol _

mol ethanol 1 mol rxn

AE = —1365 kJ/mol rxn

s %Kl RELACAO ENTRE AH E AE

A definicao fundamental de entalpia, H, é:
H=E+PV

Para um processo a temperatura e pressao constantes,
AH = AE + PAV (T e P constantes)
Da Sec¢do 15-10, sabemos que AE = g + w, entao:
AH=qg+w+PAV (T e P constantes)
Em pressao constante, w = -PAV, assim:
AH = q + (-PAV) + PAV

AH = 7p (constant T and P)



A diferenga entre AE e AH é a quantidade de trabalho de expansdo (trabalho
PAV) que o sistema pode fazer. A menos que haja uma mudang¢a no nuimero de
moles de gas presente, essa diferenca é extremamente pequena e geralmente pode
ser negligenciada. Para um gas ideal, PV=nRT. A temperatura e pressao constantes,
PAV=(An)RT, um termo de trabalho. Substituindo da:

AH = AE + (An)RT or AE = AH — (An)RT (constant 7 and P)

Dica para solugdo de problemas: duas equacdes relacionam H e E — qual deve ser
usada?

A relagdo H = E + PAV é vdlida para qualquer processo que ocorre em
temperatura e presséo constantes. E muito util para mudancas fisicas que envolvem
mudangas de volume, como expanséo ou compressé@o de um gds. Quando ocorre uma
reacdo quimica e uma mudanga no numero de moles de gds, é mais conveniente usar
a relagdo na forma AH = AE + (An)RT. Vocé deve sempre lembrar que An se refere a
uma mudan¢a no numero de moles de gds na equagdo quimica balanceada.

No Exemplo 15-14 descobrimos que a mudanga na energia interna, AE, para a
combustdo de etanol é 1365 kJ/mol etanol a 298 K. A combustdo de um mol de
etanol a 298 K e pressao constante libera 1367 kJ de calor. Portanto (consulte a Se¢ao
15-5):

k]

mol ethanol

AH = —1367

A diferenga entre AH e AE deve-se ao termo de trabalho, PAV ou (An)RT. Nesta
equacao balanceada existem menos moles de produtos gasosos do que de reagentes
gasosos: An=2-3=-1,

C;HsOH(l) + 302(g) — 2CO>(g) + 3H,O(l)

Assim, a atmosfera trabalha no sistema (comprime-0). Vamos encontrar o
trabalho feito no sistema por mol de reagao.

w=—PAlV = —(An)RT

8.314
—(—1 mol)( )

.mol-K

) (298 K) = +2.48 X 103 ]

w= 4248k or (Am)RT = —2.48 k]

Podemos agora calcular AE para a reag¢ao a partir dos valores de AH e (An)RT.



AFE = AH — (Am)RT = [—1367 — (=2.48)] = —1365 kJ/mol rxn

Este valor esta de acordo com o resultado que obtivemos no Exemplo 15-14.
O tamanho do termo trabalho (2,48 kJ) é muito pequeno comparado com AH (1367
kJ/mol rxn). Isso é verdade para muitas reagées. Claro, se An =0, entdo AH=AE, e a

mesma quantidade de calor é absorvido ou liberado pela reagao, seja ela realizada
a pressao constante ou a volume constante.



