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1.1 Segon Principi i Entropia

El Primer Principi de la Termodinamica estableix que un sistema pot inter-
canviar energia amb el seu entorn, perd aquesta no es pot crear ni destruir.
Qualsevol procés que tingui lloc a la natura és evident que ’ha de complir.

Ara bé hi ha processos que tot i complir amb el Primer Principi no tenen
lloc espontaniament a la natura.

Aix{ doncs els processos que succeeixen espontaniament (processos esponta-
nis) han de posseir alguna caracteristica que no recull el Primer principi.

Estudiem alguns exemples més detingudament.

Dos recipients estan units per una clau de pas. El recipient A conté un gas
i el B esta buit. En obrir la clau de pas el gas es difon pel recipient B, arribant
a un estat final en que el gas ocupa els dos recipients. Aquest procés compleix
el Primer Principi, pero també el compliria el procés invers, és a dir el que
portaria el gas de 'estat final a l’estat inicial, a pesar de la qual cosa, aquest
darrer procés no s’ha observat que es doni espontaniament.

Si posem en contacte un bloc calent amb un de més fred, s’observa que el
calor passa del cos més calent al més fred, fins que els dos blocs assoleixen la
mateixa temperatura final d’equilibri. Aquest procés es déna espontaniament,
pero no aixi el procés invers, el que portaria de ’estat final d’equilibri a I’estat
inicial de no equilibri.

Finalment considerem la segiient reaccié quimica

2Hj(g) + O3(g) — 2H20 )

Aquest procés tot i que és molt lent, es produeix espontaniament. En canvi
I'invers no es déna de forma espontania.

Aquests i altres processos palesen que els canvis espontanis fisics o quimics
transcorren en una direccié que no pot ser explicada pel Primer Principi. Tots
aquests processos porten un sistema des d’un estat inicial de no equilibri fins a
un estat final d’equilibri, és a dir fins a un estat del qual el sistema no pot sortir
sense alguna intervencié externa. Els processos naturals espontanis s’anomenen
processos irreversibles, en contraposicié als reversibles, que sén processos ideals
que no es donen a la natura espontaniament, siné sota condicions controlades
per un experimentador i que es caracteritzen per poder realitzar-se en els dos
sentits, contrariament als irreversibles que només es donen en un sentit.

Sembla, doncs, que per predir la produccié i la direccié (sentit) d’un procés
cal veure si el sistema es troba en una situacié d’equilibri o no. En alguns casos
és senzill.

e Si la temperatura no és uniforme hi haura un flux de calor des de les
parts calentes a les més fredes fins arribar a una temperatura final Unica
d’equilibri.

e Si la pressié no és uniforme hi haura un flux de materia fins assolir un

estat final d’equilibri amb una pressié uniforme.

La qliesti6 és si podem trobar un criteri prou senzill per decidir davant d’una
serie de reactius, com poden ser oxigen i hidrogen, quina condicié han de complir
les seves concentracions, per saber si el sistema esta en equilibri o no. Haurem
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d’esperar al tema de l'equilibri quimic per arribar a aquesta condicié (constant
d’equilibri). Ara el que pretenem és trobar una funcié d’estat que pugui utilitzar-
se per predir la direccié d’un procés o saber si el sistema ja es troba en un estat
d’equilibri.

El Segon principi de la Termodinamica identifica una funcié d’estat, I’Entro-
pia, que permet predir si un procés qualsevol, en particular una reaccié quimica
tindra lloc espontaniament o no. El podem enunciar de la segiient manera.

En un procés espontani (irreversible) ’entropia d’un siste-
ma aillat augmenta, arribant a un valor maxim que corres-
pon a ’estat d’equilibri final

Per un sistema aillat entenem un que no pot intercanviar ni energia, ni
materia amb el seu entorn. Aixi 'univers com un tot és un sistema aillat i per
tant podem dir que ’entropia de I’Univers sempre augmenta.

1.2 Entropia

L’objectiu d’aquest apartat és exposar la interpretacié molecular de ’entro-
pia. Les propietats macroscopiques dels sistemes (pressié, temperatura, energia
..) tenen totes una interpretacié microscopica (molecular). En el cas de la
pressié, aquesta interpretacié és relativament senzilla. La pressié que un gas
exerceix sobre les parets del recipient que el conté s’explica pels xocs que les
seves molecules fan sobre aquestes parets. La temperatura esta relacionada
amb l'energia cinetica mitjana de les seves molecules. L’entropia també té una
interpretacié en termes moleculars, interpretacié que no és gens intuitiva.

Efectivament I’Entropia és la mesura del desordre molecular del sistema que
estem estudiant. El desordre molecular es defineix acuradament i es pot calcular
amb més o menys dificultat segons el cas. En aquest curs no volem arribar a
tant, siné que només volem assolir una idea intuitiva del concepte d’Entropia.

Imaginem un gas a pressio i temperatura determinades. Aquestes dues mag-
nituds constitueixen I'estat macroscopic del gas. Ara bé també podem definir
Iestat del gas des d’un punt de vista microscopic o molecular. L’estat estaria
determinat per les posicions i velocitats de totes i cadascuna de les molecules
del gas. Si pensem que les molecules d’un gas es mouen a uns 10%cm/s i que a
una pressié d’latm les seves molecules xoquen una vegada cada 10™7s i que un
xoc representa que la molecula canvia la seva velocitat, entendrem que 'estat
microscopic del gas, posicid i velocitat de les seves molecules, canvia molt de
pressa. Malgrat aquests canvis moleculars, és evident que la seva temperatura i
pressié es poden mantenir constants, és a ir el seu estat macroscopic no canvia
a pesar dels canvis constants d’estat microscopic.

Veiem, doncs, que a un estat macroscopic determinat hi poden correspondre
milions de milions d’estats microscopics. Doncs bé, 'Entropia d’un sistema que
es troba en un cert estat macroscopic, esta relacionada amb el nombre d’estats
microscopics compatibles amb el seu estat macroscopic. Quant més gran és el
nombre de microestats més gran és I’Entropia del sistema.

Aquest és el concepte de desordre amb que es relaciona I’Entropia i cal tenir-
ne una idea intuitiva que permeti saber qualitativament quan un sistema té més
entropia que un altre. Per exemple, cal tenir clar que un gas en general té més
entropia que un liquid i aquest que un solid, perque les molecules del gas es
mouen més que les d’un liquid i aquestes més que les d’un solid.
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1.3 Entropia molar estandard

En el zero absolut, 0K, un cristall perfecte, tant d’un element com d’un compost,
té entropia zero.

Aquesta afirmacié és coneguda com Tercer Principi de la Termodinamica. A
partir del zero absolut les entropies de totes les especies quimiques tenen valors
positius que van augmentant amb la temperatura.

Les entropies per mol de substancia i en ’estat estandard estan tabulades.

Si observem aquesta taula s’observa que quan més desordre, més entropia.
Aquesta relacié es recull en els segiients casos.

e Amb massa molecular semblant un gas té més entropia que un liquid i
aquest més que un solid.

e Com més gran és el nombre d’atoms o ions que formen un mol d’una
especie quimica, més gran és la seva entropia.

e Com més febles sén els enllagos entre atoms més gran és ’entropia.
Calcul de la variacié d’entropia estandard d’una reaccié. Amb les tau-

les d’entropia molar estandard es poden calcular facilment els canvis d’entropia
que acompanyen una reaccié en l'estat estandard.

aA+bB — cC +dD

ASY = dS? (D) +¢S%,(C) —bS%,(B) — aS% (A)

1.4 Entalpia lliure

L’entropia és una funcié d’estat adequada per estudiar 1’equilibri i predir el
sentit dels processos que tenen lloc en sistemes aillats, pero si el sistema pot
intercanviar energia amb ’entorn, per saber si el procés és espontani cal calcular
la suma dels canvis d’entropia experimentats pel sistema i el seu entorn i aixé pot
ser complicat i incomode. Caldria una altra funcié d’estat, que tot i el sistema
ser obert, permetés decidir si un procés sera espontani calculant tinicament el
canvi d’aquesta funcié experimentat pel sistema. Aquesta funcié existeix i és
I’entalpia lliure, també anomenada energia lliure de Gibbs.

G=H-TS
Per un procés a T constant, la variacié de G és.
AG =AH —TAS

Com que a quimica les reaccions solen ser a pressio constant, AH és el calor
de reaccié a p constant.
El criteri per Ientalpia lliure és:

e En un procés irreversible, és a dir espontani, a p i T constant AG < 0.
e En un procés en equilibri a p i T constant AG =0

e En un procés que no pot tenir lloc espontaniament a la natura AG > 0
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Es a dir, en un procés espontani G disminueix fins assolir I'estat d’equilibri,

on G pren un valor minim. Si G augmenta vol dir que el procés no es pot
produir espontaniament.
En una reaccié quimica que l'increment de G valgui zero significa que I’entalpia
lliure dels reactius és igual que la dels productes. Quan aix0 succeeix estem en
una situacié d’equilibri (mirar el tema d’equilibri quimic, per veure que s’entén
per una reacci6 en equilibri).

Espontaneitat d’una reaccié. Per saber si una reaccié tindra lloc espontaniament
només cal saber el signe de AG. Si treballem en condicions estandard, el de
AG?, que val.

AGY = AHY — TASY,

Si la reacci6 és,

aA+bB — cC +dD

Les variacions d’entalpia de la reaccié es poden calcular mitjancant les en-
talpies de formacié i les variacions d’entropia a partir de les entropies molars
estandard. Esquematicament.

AH}y =d-AH}(D)+c- AH}(C) —b- AH}(B) — a- AH}(A)

ASY% =d-S%(D)+c-8%(C)—b-S%(B)—a-S%(A)

L’entalpia lliure estandard de reaccio, AG% també es pot calcular a partir
de les entalpies lliures estandard de formacio, AG?, que es troben tabulades. El
procés de calcul és analeg al que seguiem amb ’entalpia estandard de reaccid,
AH%, és a dir:

AGY =d-AGY(D) +c- AG(C) —b- AGH(B) — a- AGH(A)
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2 Equilibri quimic
2.1 Reaccions quimiques reversibles i irreversibles

Moltes reaccions es realitzen de forma completa fins que es consumeixen tots
els reactius o el reactiu que hi és en defecte. Per exemple si el clorat de potassi
(solid) s’escalfa en un recipient obert es descompon en clorur de potassi (solid)
i en oxigen (gas) que es difon a latmosfera.

QKCZOS(S) — 2KCl, + 302(9)

Aquesta reaccié un cop comengada continua fins consumir-se tot el clorat de
potassi.
També el carboni solid crema l'oxigen de I'aire segons la reaccié:

Cs) + Oz(g) = COy(g)

Aquesta reaccié continua fins que es consumeix tot el carboni.

Aquestes dues reaccions s’anomenen irreversibles perque tenen lloc només
en una direccié.

Considerem ara un recipient tancat amb iode i hidrogen, els dos gasos. Es
produeix iodur d’hidrogen, també gas.

Iy(g) + Ha(g) — 2H 1)

Degut al fet que 'HI es troba en un recipient tancat, les seves molecules
xoquen entre si i es descomponen en iode i hidrogen. En aquest cas s’estan
produint les dues reaccions simultaniament i diem que la reaccié és reversible i
escrivim,

Iyg) + Ha(g) < 2HI )

2.2 Equilibri quimic

Considerem la reacci6 reversible acabada d’esmentar a I’apartat enterior. Su-
posem que inicialment en un recipient tenim 1mol d’I5 i 1mol d’Hy. Aquests
dos elements comencen a reaccionar a una certa velocitat que depén de la tem-
peratura i les concentracions inicials. Inicialment la velocitat a que es produeix
aquesta reaccié és maxima, pero a partir d’aquest moment comenca a disminuir,
degut al fet que disminueixen les concentracions de iode i d’hidrogen.

En quant a la reaccié en sentit contrari, inicialment la seva velocitat és
zero, perque no hi ha iodur d’hidrogen, pero a mesura que aquest es produeix
va descomposant-se en iode i hidrogen. Es a dir la reaccié en sentit contrari
augmenta la seva velocitat.

L’estat final és un estat en que les dues reaccions assoleixen la mateixa velo-
citat, dit d'un a altra manera, la velocitat a que es produeix el iodur d’hidrogen
és la mateixa a que desapareix. Aquest estat és un estat d’equilibri en el sentit
que no canviara, mantenint-se les concentracions de totes les especies constants,
fins que el sistema no sigui pertorbat externament i per aquest motiu rep el nom
d’equilibri quimic.
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Cal tenir present que en 'estat d’equilibri quimic s’estan produint les dues
reaccions, cap a la dreta i cap a l’esquerra, a la mateixa velocitat, per aixo se
sol referir a aquesta situacié com d’equilibri dinamic.

Com a punt final d’aquest apartat remarcar, com ja s’ha dit, que :

En D’estat d’equilibri quimic, els productes i els reactius
resten dins el recipient amb unes concentracions invariables
amb el temps, si no es modifiquen les condicions externes
del sistema

2.3 Constant d’equilibri, K,

Considerem una reacci6 reversible qualsevol,
aA+bB < cC+dD

En arribar a lestat d’equilibri quimic les concentracions (molaritat) de totes les
especies han de complir la segiient relacié:

c d

K [CrID)
[Ale[B]°
K. rep el nom de constant d’equilibri de la reaccié i a una temperatura do-

nada és constant i la part dreta de 'anterior igualtat rep el nom de quocient
de reacci6 i se sol representar per J.. Cal remarcar que les concentracions que
han de complir aquesta darrera igualtat sén les que hi ha presents en 'estat
d’equilibri. Per aquest motiu quan hi hagi possibilitat de confusio, les concen-
tracions en I'equilibri s’indicaran pel subidex “e”, com farem alguna vegada més
endavant.

2.4 Classificacio dels equilibris quimics

Donarem dues classificacions dels equilibris. En primer lloc distingirem els dos
tipus d’equilibris segiients:

e Equilibris moleculars, quan només intervenen molecules, com per exmple,

COg) + H20(g) = COx(g) + Hy(g)

e Equilibris ionics, quan intervenen ions, com per exemple,

NHg(aq) + HQO(l) — NHI(aq) + OH(;q)
Pero per altra banda tots els equilibris es poden dividir en,

e Equilibris homogenis, quan el sistema és homogeni. Per exemple, quan
tenim una mescla de gasos, com seria la primera de les dues reaccions
anteriors, tenim un sistema homogeni. La segona reaccié també seria un
equilibri homogeni, en aquest cas una solucié d’aigua.
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e Equilibris heterogenis, com per exemple el segiient, que és un equilibri
entre especies que es troben en fases diferents (solida i gasosa en aquest
cas).

CCLCOg(S) — C’aO(S) + 002(9)

Cal remarcar un fet molt important en relacié als equilibris heterogenis, i és
que en ’expressio de la constant d’equilibri només apareixen les concentracions
dels gasos.

Aix0 es deu al fet que les concentracions de les fases solides i liquides pures
no canvien i se solen incloure dintre del valor de la constant d’equilibri, tal com
es mostra a continuacié referit al darrer exemple d’equilibri heterogeni.

K — [€a0)[COs)]
¢ [CGCOg(S)]

Ké[CQCOg(S)]
[CCLO(S)]

= [COQ(g)] =

Com s’ha dit, les concentracions de les dues especies solides, que apareixen a
la dreta en la darrera igualtat, sén constants i s’agafa com a constant d’aquest
equilibri tot el membre de la dreta, escrivint finalment,

K. = [COyg)]

Expressié que ens diu que la concentracié de C'O5 en equilibri només depén
de la temperatura i no depén de les quantitats de les altres especies solides.

Resumint en un equilibri heterogeni, només hem de fer apareixer les concen-
tracions dels gasos en la formula de la K.

2.5 Constant d’equilibri, K,

Quan tenim una mescla de gasos en quilibri quimic se sol utilitzar la constant
d’equilibri referida a les pressions parcials de cada gas. Aquesta constant d’e-
quilibri es representa per K, i la seva definicié és,

aA+bB < cC +dD

_ peph
Pirh
La relacié entre K. i K, es troba facilment tenint en compte I’expressié de les

pressions parcials de cada gas i substituint-les a la férmula de K. Efectivament,
la féormula de la pressié parcial pel gas A és:

K

nART
V

A on [A] és la molaritat d’A. T substituint cadascuna de les pressions parcials
a K, obtenim.

pa = & pa = [A]RT

I finalment.
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K, = K.(RT)~"

A on An és I'increment de mols.

No cal dir que les férmules de les constants d’equilibri juguen un paper
fonamental, quantitativament parlant (resolucié de problemes) en aquest tema
de l'equilibri.

2.6 Factors que afecten I’equilibri quimic

Quan una reaccio ha assolit ’equilibri quimic, una intervencié externa pot fer-lo
sortir d’aquesta situacié . Una vegada fora de I’equilibri, inicialment la velocitat
de la reaccié en un sentit és més alta que en sentit contrari, pero el que succeeix
és que el sistema evoluciona fins assolir un altra estat d’equilibri, caracteritzat
per valors diferents de les concentracions, perd pel mateix valor de la constant
d’equilibri.

Els factors que des de I'exterior podem modificar per fer que el sistema sorti
de ’equilibri sén:

e Les variacions de concentracié d’una o més especies quimiques presents.
e Les variacions de la pressié del sistema reaccionant.

e Les variacions de temperatura.

En una situacié de perdua de ’equilibri, cal saber com evolucionara el siste-

ma per recuperar aquest equilibri perdut. Aixo és el que s’explica a continuacio.

Variacié de la concentracié. Considerem la reaccié reversible d’obtencié de
I’amoniac feta en un recipient tancat.

N2(g) + 3H2(.q) Aag 2NH3(9)

Un cop assolit ’equilibri, es compleix,

[N H;)?
[Na]e[Ha]?

S’ha fet servir el subindex “e”, perque a continuacié es fara referencia a
concentracions fora de ’equilibri i caldra saber en tot moment quan una con-
centracié correspon a ’equilibri i quan no.

Si estant el sistema en equilibri afegim una certa quantitat d’hidrogen, esta
clar que el quocient de reaccid, @, ja no sera igual a K. Efectivament, tindrem,

K. =

_ [NH3)?
Q= Nl mp <

Observi’s que s’ha tret el subindex “e” de la concentracié de I’hidrogen,
perque esta clar que si n’afegim d’hidrogen, la seva concentracié ja no sera
la d’equilibri. Per recuperar un nou equilibri el sistema ha d’evolucionar i en
aquest cas és evident que perque el quocient de reaccié torni a ser igual a K,
cal que disminueixin les concentracions de nitrogen i hidrogen i que augmenti la
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d’amoniac, és a dir que augmenti la produccié d’N Hs per sobre de la seva des-
composicié. La manera habitual de referir-se a aquest fet és dient que ’equilibri
s’ha desplagat cap a la dreta.

Un cop assolit de nou l’equilibri, les concentracions de totes les especies
implicades no seran iguals a les existents en I’equilibri anterior, pero el quocient
de concentracions tornara ser igual a K.

Si haguessim afegit N Hs, 'equilibri s’hagués desplagat cap a Iesquerra.

Esta clar també, que enlloc d’afegir podem treure alguna especie. Aixi per
exemple, podem treure amoniac, amb la qual cosa I'equilibri es desplagara cap
a la dreta, afavorint que es produeixi més amoniac. De fet aquesta és una
estrategia per afavorir la produccié industrial d’amoniac a partir de nitrogen i
hidrogen.

En 'equilibri la manera de reaccionar del sistema davant d’un canvi en la
concentracié es pot resumir en la segiient afirmacio.

Quan en un sistema en equilibri es produeix un canvi en les
concentracions d’una o més especies, I’equilibri es desplaga
en el sentit que tendeix a oposar-se a I’esmentada variacio.

Variacié de la pressiéo. Considerem, en primer lloc, un cas concret, per
despres, basant-nos en ell, introduir sense més justificacié una regla d’aplicacid
més general.

Una reaccidé que ens pot servir un altre cop és:

Ng(g) + 3H2(g) & 2NH3(9)

Com hem dit abans estem suposant que la reaccié té lloc en un recipient
tancat provist d’un émbol mobil. En ’equilibri es compleix que:

NH;)?
K. = [ 3]6 .
[Na]e[Ha 2

Suposem ara que disminuim la pressié augmentant el volum del recipient fins
el doble. Les noves concentracions de les tres especies immediatament despres
d’haver doblat el volum valdran:

[N H;) = [V Hsle
2
_ [NQ]e
[Na] = —;
_ [HZ}E
(1) = =

En paraules, en augmentar el volum el doble, les concentracions cauen, evi-
dentment, a la meitat. Veiem que el sistema ha anat a parar fora de ’equilibri.
Efectivament tenim.

NH3)?
Q. = [N H3)? _ % ok
T [No][Ho? %@ c
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Per recuperar ’equilibri el quocient de reaccid, Q., ha de disminuir, cosa que
només pot passar augmentant la descomposicié d’amoniac en nitrogen i hidro-
gen. Es a dir, I'equilibri es desplaga cap a l’esquerra. Observi’s que d’aquesta
manera augmenta el nombre de mols que hi ha en el recipient i per tant també
la pressié.

Si haguessim augmentat la pressid, 1'equilibri s’hagués desplagat cap a la
dreta, de manera que hagués disminuit el nombre de mols i la pressié.

En el cas d’una variacié de pressié es pot resumir el comportament del
sistema, quan és obligat a sortir de I’equilibri, d’'una manera molt semblant a
com s’ha fet en el cas d’una variacié de les concentracions.

Quan en un sistema en equilibri es produeix un canvi en la
pressio del sistema , I’equilibri es desplaga en el sentit que
tendeix a oposar-se a ’esmentada variacié.

Variacié de la temperatura. Cal recordar que en variar la temperatura
també varia la constant d’equilibri, K.. Ens caldria, doncs, una férmula que
relacionés aquestes dues variables. Aquesta férmula existeix, pero no s’estudia
en aquest curs. Ara bé, en aquest cas també es compleix una afirmacié semblant
a les dels dos casos anteriors.

Quan en un sistema en equilibri es produeix un canvi en la
temperatura del sistema , ’equilibri es desplaga en el sentit
que tendeix a oposar-se a ’esmentada variacié.

Per illustrar aquest comportament considerem la segiient reaccio:

Noy(gy + 3Hyg) < 2N H3(y); AH <0

El signe de l'entalpia vol dir que la reaccié cap a la dreta desprén calor,
mentre que cap a l’esquerra n’absorbeix. Aixi en augmentar la temperatura
del sistema l’equilibri es desplagaria cap a ’esquerra, afavorint la reaccié que
absorbeix calor, mentre que si refredem, ’equilibri es desplagaria cap a la dreta,
és a dir afavorint la reaccié que desprén calor.

Influesixen els catalitzadors en 1’equlibri? Es important saber que un
catalitzador no influeix en I’equilibri d’una reaccié. En altres paraules 'addicié
d’un catalitzador en una reaccié reverssible no desplaga 1’equilibri. El motiu és
que el catalitzador augmenta per igual la velocitat de les dues reaccions que es
produeixen (cap a la dreta i cap a l'esquerra). En tot cas, afegir un catalitzador
pot en un estat fora de ’equilibri pot provocar que s’arribi més rapidament a
Iequilibri.

2.7 Principi de Le Chatelier

Com s’ha vist en els tres casos, variacié de la concentracid, de la pressié i de la
temperatura l’evolucié del sistema per retornar a 'equilibri esta descrit d’una
manera molt semblant, de fet, tant semblant que no costa massa expressar el
comportament dels tres casos en una sola afirmacié. Afirmacié que es déna a
continuacié i que rep el nom de Principi de Le Chatelier.
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2.7 Principi de Le Chatelier 2 Equilibri quimic

Quan en un sistema en equilibri es produeix una modificacié
d’alguna de les variables que el determinen, ’equilibri es
desplaga en el sentit que tendeix a oposar-se a ’esmentada
variacio.
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