TEMA 3 TERMOGUIMICA

(D Describe tres ejemplos de sistemas abiertos, cerrados y aislados.
Leeciel o 2 o St le)

© Los seres vivos (personas, animales y plantas), un lago y un motor de combustién de un vehiculo
intercambian materia y energia con el exterior luego son sistemas abiertos.

© Un radiador de un vehiculo, el circuito de calefaccion por radiadores y el sistema de refrigeracion de
un frigorifico sélo intercambian energia con el medio exterior, luego son sistemas cerrados.

© Un termo, un barquillo de los helados, un calorimetro son sistemas que intentan (pero no lo
consiguen) que no haya intercambio de materia y energia con el medio. El unico sistema aislado en

sentido estricto es el universo.
DOk RDOD

@ ¢, Por qué no se pueden conocer las propiedades microscopicas de un sistema quimico? ¢Qué
recursos tiene el investigador para conocer el estado de un sistema?

SOTAKRTRDOD
Por que es una contradiccion del principio de incertidumbre de Heisemberg, es decir no pueden
conocerse dos magnitudes homologas (como la posicién y la velocidad) con la misma precisién al
mismo tiempo.
Para conocer el estado de un sistema se estudian variables macroscoépicas que caracterizan ese
estado, como su presion, temperatura, volumen, concentracion, etc.

OOk

@ Expresa con tus palabras qué se entiende por variables termodinamicas, y cuando estas se

consideran funciones de estado.
OOk DOD

Son magnitudes que asociamos a distintas propiedades de un sistema para poder medirlas y conocer
su estado.

Las variables termodinamicas son funciones de estado si su valor depende sélo del estado del sistema
y no del proceso seguido para alcanzar ese estado.

QOO

@ Halla el trabajo que se efectia cuando un mol de un gas realiza los siguientes procesos
termodinamicos:

OOORKERRDO

El trabajo es el area bajo el segmento que representa el
proceso que geométricamente es un trapecio de base
mayor B = 8 atm, base menor b =1 atm y de altura h =7 |.
Luego su area es:

W = Area(trapecio) = ?-h = %atm-?l =-315atm'|

Que convertimos a Julios que es la unidad de trabajo y
energia en el sistema internacional de medidas:

1013J =-3190,95 J
1atmi

W =-315 atml
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R - »
Como el proceso BC es isdcoro, su trabajo es nulo luego el
trabajo del proceso total es el trabajo en el proceso AB que

: es el area del rectangulo sombreado cuya baseesb =71y
\ la altura h = 8 atm:
‘ Wac = Wag + Wge = Wag =bh =7 8atm = -56atmi =
’ =-56atm | 102 = 56728
: W
P g il El proceso AB es is6coro luego no produce trabajo, el BC
produce el trabajo representado por el rectangulo rojo de
debajo, luego el trabajo que queda del proceso total es el
correspondiente al triangulo ABC, que sera positivo ya que
el volumen del sistema disminuye por efecto de un
aumento de la presion.
Wea = Area = bh _ _7at;n-7| =245 atmi =
245 atm{ 1013J _ 2481854
1atmi
B =Y <
v
SOOIk kOO

@ Determina la variacion de energia interna que sufre un sistema cuando:

a) Realiza un trabajo de 600 J y cede 40 calorias al entorno.
b) Absorbe 300 calorias del entorno y se realiza un trabajo de compresion de 5 kJ.
c) Se comprimen 200 cm® a una presion constante de 1,4 atm.

QOO RDOD

AU =W +Q
El criterio de signos es el conocido como “egoista”, las energias (calor o trabajo) recibidos por el
sistema, que gana son positivos y los que salen del sistema, producidos por el sistema o que el sistema,
pierde negativos.

W =600 J
2) 1 Q = 40 cal = 40 cal418" = 16724 = BU=W +Q =600 J~1672J = 7672 J
cal
_ _ 4189 =
p) W =300 cal =300 cal418 "1 =1254 J . Au=w+Q=1254+5000J=62544
Q=5000
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TEMA 3 TERMOGUIMICA

C)W=p-AV=14atm-021=028atm - 10:’3|" = 2836 J
atm-

OO RO

@ Contesta razonadamente a las siguientes preguntas:

a) Un sistema realiza un trabajo sin que se le comunique calor. ;Podra hacerlo de manera
indefinida?

b) Cuando un sistema se expansiona sin intercambio de calor, ¢ su energia interna aumenta?

¢) En los procesos isotérmicos, ¢ qué relacion existe entre el calor y el trabajo que el sistema
intercambia con el entorno?

d) En los procesos a volumen constante, ¢ es inviable una reaccion exotérmica?

e) En los procesos isobaricos ¢un aumento en el volumen del sistema indica que el proceso es

endotérmico?
OOk OOD

a) El trabajo que realiza el sistema es a costa de disminuir su energia interna (si no se le comunica
calor) luego, teéricamente, cuando se agote su energia interna, es sistema dejara de realizar trabajo.

b) No, es al contrario, si el sistema se expande es realizando un trabajo de expansién que, como el
proceso es adiabatico, es a costa de disminuir su energia interna, no de aumentarla.

¢) Como la energia interna es una funcién de estado de la temperatura, si la temperatura del sistema
permanece constante (proceso isotérmico) la energia interna permanece constante y por tanto su
variacion es nula AU = 0, luego Q = - W, es decir el calor absorbido por el sistema se emplea en realizar
el trabajo de expansién, y al contrario.

d) Si el proceso es is6coro W = 0 y AU = Q, , pero nada dice del sentido en que debe fluir el calor, si se
desprende calor (proceso exotérmico) la energia interna del sistema disminuye y si el sistema absorbe
calor (proceso endotérmico) la energia interna del sistema aumentara.

e) Si la presion es constante y el volumen aumenta, el trabajo de expansién es negativo pero el signo de
la variaciéon de entalpia dependera de la diferencia entre la variacién de la energia interna y el trabajo
de expansién pudiendo ser positiva (proceso endotérmico) o negativa (proceso exotérmico).

QOO ERROOD

@ Justifica la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) El calor de una reaccién a volumen constante es siempre menor que el calor de una reaccion a
presion constante.

b) En ciertas reacciones quimicas, la variacion de entalpia coincide con la variacién de la energia
interna.

¢) En la naturaleza, los procesos isdbaros son mas frecuentes que los procesos isdcoros.

QOO

a) Como Q, = Q, + AnRT, dependera de la variacion en el numero de moles de la reaccion (An) a esa
temperatura, si An >0 = Qp > Qv y si An < 0 = Qp < Qv, si no hay variacién en el numero de moles
seran iguales.

b) Si la reaccion ocurre sin variacion de volumen, AV = 0 y AH = AU + p AV = AU, son iguales las
variaciones de entalpia y de energia interna.
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TEMA 3 TERMOQUIMICA

c) Cierto pues lo habitual de los procesos quimicos naturales que ocurren en la naturaleza (si no son en
el interior de los seres vivos) es que sean en recipientes abiertos sometidos a la presién atmosférica
constante del lugar en el que transcurren.

OOk

@ La estequiometria de una hipotética reaccion entre gases es: A+ 3 B [ 2 C. Si la reaccidon es
exotérmica a presion constante, sa volumen constante se desprendera mas o menos calor? ;Y si el

compuesto B fuera liquido?
SOOIk kOO

Como An = moles gaseosos de productos — moles de reactivos gaseosos =2 —-(1+3)=2-4=-2y
ademas Q, = Q, + AnRT, Q, < Q, y se desprendera mas calor a volumen constante.

Si B es liquido, sus moles no intervienen y An =2 — 1 = 1 >0, luego, como Q, = Q, + AnRT, entonces Q,
> Q, , es decir el calor a volumen constante es menor que el desprendido a presiéon constante

OO ERROOD

@ La reaccion entre 1 g de cinc y acido sulfurico en exceso desprende 2405 J en un recipiente abierto
y 2 443 J en un recipiente cerrado. ¢ A qué se debe esa diferencia?

SOk DOD
El proceso de reaccion es:

Zn(s) + HSO4 (I) - ZnSO4 (s) + H2 (9)

Luego la variacion en el numero de moles (An = 1) es positiva puesto que sélo interviene el hidrégeno
gaseoso, luego, como Q, = Q, + AnRT, Q, > Q, es decir a presion constante (en recipiente abierto) el
calor desprendido sera mayor que a volumen constante, como asi ocurre ya la energia desprendida es
negativay — 2 405 J > - 2 443 J, siendo la diferencia debida al termino AnRT.

OOORKEERRDO

(D@ A temperatura ambiente y presion atmosférica, la variacion de entalpia en la combustién de la
glucosa (Ce¢H1205) es: AH = -2800 kJ/mol. Calcula qué calor se desprende si se quema un gramo de

glucosa a volumen constante.
bottae o Sk o et
CsH1206 (s) + O, (g) > CO, (g) + HLO (1) AH = -2 800 kd/mol

1 gr de CeHyp0g -1 MO CeH1206  ~2800kJ __45 56

180 g de CGH1206 mol

QOTIkERDOD

(D(D Justifica tedricamente por qué la entalpia de formacién del agua es diferente segun se encuentre
en estado liquido o en estado gaseoso.

Leecies o 2 o St le)
Sabemos que la entalpia depende de la variacion del numero de moles en el proceso, y este nimero de
moles es distintos si el agua obtenida esta en fase liquida (An = - 3/2) o gaseosa (An = - %2).

OOORKEERRDO
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A3 TERMOQUIMICA

CD@) Escribe la ecuacién de formacion de las siguientes sustancias a partir de sus elementos:
a) Glucosa (s): CsH120e.

b) Propanol (I) : CH; CH, CH,OH.

¢) Acido 2,3-dihidroxibutanodioico (s): COOH CHOH CHOH COOH.

d) Carbonato calcico (s): CaCOs.
OO ERKSOT

a) 6C (s) + 6H, (g) + 302 (g) > CeH1206 (s).
b) 3C (s) +4H, (g) + 20, (g) 3>  C3HsO (I).
c) 4C (s) + 3H, (g) + 30, (g) &  C4HeOs (s)
d) Ca(s)+ C(s) +3/20,(g) &~ CaCOs(s)
SOTAKRTRDOD
®® Calcula la variacion de entalpia en la reaccién de obtencion de benceno a partir de etino, segun:
3CoHz (9) B CeHel(9),

sabiendo que las entalpias estandar de formacion del etino y del benceno son, respectivamente: -226,7
kd/mol y +49 kJ/mol.
Leeciel o 2 o S te)

Reaccion de formacion del etino y del benceno:

(1)2C (s) +Ha(g) &> CoHa (g9) AH% (CoH2) = - 226,7 kd/mol.
(2) 6C (s) + 3H, () - CeHs (g) AH®; (CoHs) = 49,7 kJ/mol.

AHg = SAHY (productos) — YAHC; (reactivos) = AH® (CeHs) — 3 AHS; (CoHs) = 49,7 kJ — 3 mol (- 226,7
kJ/mol ) = 49,7 kJ + 680,1 kJ = 729,1 kJ/ mol de CeHs.

QOTIkERDOD

(D@ La descomposicion térmica del clorato potasico (KCIOj3) origina cloruro potasico (KCl) y oxigeno
molecular. Calcula el calor que se desprende cuando se obtienen 150 litros de oxigeno medidos a 25
°Cy 1 atm de presion.

AH®; KCIO; (s) = - 91,2 kJ/mol
AH®; KCI (s) = - 436 KJ/mol

QOTRkEKRDOD
KCIO; (s) > KCI (s) + O2(9)

AHRg = 2 AH% (productos) — > AH% (reactivos) = AH% (KCI) + AH% (O,) — AH% (KCIO3) =-436 000J + 0 J —
(-91 200 J) = - 344 800 J /mol de KCIO; .
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Porotrolado: PV=nRT = n= PV = 1 athfO ! = 6,14 moles de O,
RT 0082 @M 598 k
K-mol

1mol de KCIO3  —344800 J

1501 0, = 6,14 moles de O, -
1mol de O, 1mol de KCIO4

=-2117 KJ se desprenden.

QOO

(D@ Las entalpias estandar de formacién del propano (g), el didxido de carbono (g) y el agua (I) son,
respectivamente: -103,8; -393,5; -285,8 kJ/mol. Calcula:

a) La entalpia de la reaccién de combustién del propano.

b) Las calorias generadas en la combustién de una bombona de propano de 1,8 litros a 25 °C y 4 atm
de presion.

OOk HO0
a) La reaccidén ajustada es:
CsHs () +50,(g) O» 3CO, (g) + 4H,0(g) ¢AHR?
AHg = Y AH% (productos) — >AH® (reactivos) = 3-AH% (CO,) + 4-AH®% (H,0O) — AH®% (C3Hg) = 3-(-393.5 kJ)
+4-(-285,8 kJ)— (-103,8 kJ) = -2 219,9 kdJ /mol de C3Hs.

b) hallamos primero, usando la ecuacién de los gases ideales o perfectos, los moles de propano que

contiene la bombona: PV = n RT :>n=P'V = 4attm-],8l = 0,29 moles de propano, que
RT 0082 2™ 298 K
K-mol

-22199kJ  Acal

desprenden: 0,29 moles de CsHs 1ol de C4Hg 4,184J  153.9 cal se generan

QOO RDOD

(D@ En la combustion completa de 1 g de etanol (CH3-CH,OH) se desprenden 29,8 kJ y en la
combustién de 1 g de acido etanoico (CH; - COOH) se desprenden 14,5 kJ. Determina numéricamente:
a) Cual de las dos sustancias tiene mayor entalpia de combustion.
b) Cual de las dos sustancias tiene mayor entalpia de formacion.

QOTIkERDOD

a) AHR (Combustion del etanol) = ~298kJ 46gretanol =-1 370,8 kd/mol de etanol.
1gr de etanol 1mol etanol
—14,5 kJ 84 gr C2H402

1grde C2H402 1mol C2H402

AHRr (Combustion del ac. etanoico) = =-1 218 kJ/mol de ac. etanoico.

Luego el etanol tiene mayor entalpia de combustion.
b) CH;-CH,OH (I) + 30, (g) - 2CO; (g) + 3H,0 (g) AHg =-1 370,8 kdJ/mol de etanol.

AHg (combustion) = > AH% (productos) — >AH% (reactivos) = 2-AH% (CO,) + 3-AH% (H,O) — AH®% (C,HsO)
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Despejando tenemos :

AH®; (CoHgO) = 2-AH® (CO,) + 3-AH% (H,0) - AHg (combustién) = 2-(-393.5 kJ) + 3-( -285,8 kJ) — (-1
370,8 kJ) = - 273,6 kJ /mol de C,HsO.

CH3-COOH (I) + 20, (g) -  2CO0, (g) + 2H,0 (g) AHr =-1 218 kd/mol.

AHg (combustion) = > AH% (productos) — > AH% (reactivos) = 2-AH% (CO,) + 2-:AH% (H,O) — AH®% (C,H405)
Despejando tenemos :

AHC% (C,H40,) = 2:AH% (CO,) + 2-:AH% (H,0) - AHg (combustién) = 2-(-393.5 kJ) + 2:(-285,8 kJ) — (-1 218
kJ) = - 140,6 kJ /mol de C,H4O,.

También tiene mayor entalpia de formacién estandar el etanol.

DOk OOD
(D@ Teniendo en cuenta las siguientes entalpias de combustion:

AH. carbén = - 394 kJ/mol

AH; metano (gas natural) = - 890 kJ/mol
AH. butano = -2 880 kJ/mol

AH, octano (gasolina) = -5460 kJ/mol

a) ¢, Qué sustancia genera mas calor por gramo de, masa?
b) ¢ Qué desventajas tienen el carbon y el octano frente a los demas?
) ¢,Qué ventaja presenta el gas natural frente a los demas?

d) ¢Cual consideras que seria el mas beneficioso para una instalacién industrial ubicada en tu
localidad?

OOORRERRDO
a) - 394 kd/mol de carbén - 1 mol / 12 g de carbén = - 32,83 kJ/ g de carbodn.
- 890 kJ/mol de metano - 1 mol / 16 g de metano = - 55,63 kJ/ g de metano.
- 2 880 kJ/mol de butano - 1 mol / 58 g de butano = - 49,66 kJ/ g de butano.
- 5 460 kJ/mol de octano - 1 mol / 114 g de octano = - 47,89 kJ/ g de octano.
Luego la mayor eficiencia energética la alcanza el metano (gas natural).

b) Son mas dificil extraccion y almacenamiento (al ser solido y liquido) que los gases ademas de su
menor capacidad calorifica.

c¢) Tiene la mayor capacidad calorifica.
d) Desde el punto de vista del rendimiento el metano que tiene mayor capacidad calorifica.

OOORKEERRDO

(D@ Un proceso industrial necesita 36200 kJ, que se obtienen quemando, a 25 °C y 1 atm de presion,
422 L de una mezcla de etano y propano. Calcula:
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TEMA 3 TERMOQUIMICA

a) EL calor de combustion del etano y del propano.
b) La composicion molar, en porcentaje, del gas utilizado.

Datos: entalpias de formacién estandar (kJ/mol):
AH% etano (g) = -85;
AH® propano (g) = -104;
AH® diéxido de carbono (g) = -394;
AHC% agua (1) = -286.
Lotaten o - o Seteter

a) Combustion del etano:
CHs (g) + 202 (g) > CO2(g) + 2H,0 (1)

AH¢ (combustion) = > AH% (productos) — >AH% (reactivos) = AH% (CO,) + 2-:AH% (H,0) — AH% (CH,) =
=-394 + 2- (-286) — (- 85) = - 881 kJ/mol de metano

Combustion del propano:
CsHs (g) + 502 (g) - 3CO,(g) + 4H20 (1)

AHc (combustién) = 2 AH®% (productos) — > AH% (reactivos) = 3-AH% (CO,) + 4-AH®% (H,O) — AH®% (C3Hg) =
= 3:(- 394) + 4-:(-286) — (- 104) = - 2 222 kJ/mol de propano

b) Hallamos primero el nimero total de moles de mezcla (n;) necesarios a partir de la ley de los gases
perfectos:

PV=nRTn; = :¥ = L a;r?r-iIZZ ! =17,27 moles de mezcla de los dos gases
0,082 -298K
K-:mol

Sea n = n° de moles de etano necesarios, entonces los moles necesarios propano seran la diferencia es
decir 17,27 — n, luego del calor necesario sacamos la composicion:

881 kJ/mol - n moles + 2 222 kJ/mol - (17,27 — n) moles = 36 200 kJ, ecuacién de primer grado en n que
resolvemos 881n + 38 373 -2222n=36200; 1341 n=2173;n=2173/1 341 = 1,62 moles de etano
y, por tanto 17,27 — 1,62 = 15, 65 moles de propano.

%(metano) = %-1 00 =9,38%

En porcentaje seria : ’

%(propano) = %-1 00 =90,62%

OOORKERRDO

(D@ Enuncia la ley de Hess y explica su aplicacién al célculo de entalpias de formacion. A
continuacion, relaciona esta ley con el primer principio de la Termodinamica.

QOTIkSRDOD

La variacion de entalpia de una reaccion es el resultado de una serie de etapas, y éste es el resultado
de la suma algebraica de las variaciones correspondientes a dichas etapas, la que a su vez esta suma,
es idéntica a la que tendria lugar por absorcion o desprendimiento en una reaccion que procediera en
una sola etapa.
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TEMA 3 TERMOGUIMICA

Como el calor de la reaccion a presion constante sélo depende de los contenidos energéticos de los
productos y los reactivos es un funcion de estado que es lo que dice la primera ley de la termodinamica.

OOk

@@ Calcula la entalpia de formacion estandar del etino (CH = CH), sabiendo que las entalpias de
combustién del C (s), H, (g) y etino (g) son, respectivamente: -393,5; -285,8; y -1 300 kd/mol.

OOORKERRDO

Queremos calcular la entalpia de la reaccion de formacion del etino (C,Hy):

2C(s) + Hy(9) I CoHa(9)

Partiendo de:
CoH2(g) + 5/20,(g) [  2CO4(g) + H,O(l) AHgomp = - 1 300 kJ/mol
C(s) + O,(g) 0. CO4(g) AH = - 393,5 kJ/mol
Ha(g) + 72 O2(g) 0. HxO(l) AH = -285,8 kJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: Inversa de la primera + 2(segunda) + tercera

2C02(g) + H20() 0. C,H2(g) + 5/204(g) +1 300 kJ

2C(s) + 20,(g) 0. 2C0,(9) - 787 kJ

Ha(g) + ¥2 02(9) 0. HO(l) - 285,8 kJ

2C(s) + Ha(9) 3. C,H:(g) AH% =+ 1 300 kJ -787,5 kJ - 285,8 kJ = 226,7 kJ/mol
OOkikkOO0

@D Los calores de combustion del 1,3-butadieno (g), el hidrégeno (g) y el butano (g) son,
respectivamente: -2 540; -285,8; y -2 880 kd/mol. Con esos datos, halla la variacion de entalpia que se
produce en la reaccion de hidrogenacién del 1,3-butadieno a butano.

QOTIkSRDOD

Queremos calcular la entalpia de la reaccion de hidrogenacion del 1,3 — butadieno (CH, = CH — CH =
CHz) a butano CH3 - CH2 - CH2 - CH3:

C4Hs (9) + 2H2(g) 3-  C4H10(Q)
Partiendo de:

CsHe (g) + 11/205(g) > 4CO0,(g) + 3HO(I) AHcomb = - 2 540 kd/mol

CsH10(g) + 13/202(g) - 4CO(g) + 5H20(1) AHcomp = - 2 880 kJ/mol

Hz(g) + 72 O2(9) - HO(l) AH = -285,8 kJ/mol
Aplicamos la ley de Hess: primera - segunda + 2-(tercera)

CaHe () + 11/20,(g) -  4C0O,(g) + 3H,0(l) -2 540 kJ
4C05(g) + 5H,0(I) - CuHio(g) + 13/20x(g) 2880 kJ
2H,(g) + 02(g) 0. 2H,0() -571,6 kJ
CaHs (9) + 2Ha(g) @ CaHio(Q) AH = - 2540 kJ + 2 880 kJ — 571,6 kJ = - 231,6 kd/mol

Observa que para el oxigeno se cumple que 11/2 +1 = 13/2 simplificaAndose.

OOORKERRDO
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@@ A partir de los datos de la Tabla 3.2, calcula la entalpia de la reaccién de hidrogenacion del 1,3-
butadieno a butano. Compara el resultado con el obtenido en la Actividad 21.

SOTAkERRDOD
Hidrogenacion del 1,3 — butadieno :
CH,=CH-CH=CH,(g)+2(H-H)(g) & CH;3;-CH,;-CH,—-CHjs(g)

AHhigrogenacisn = 2.(€nergia enlaces rotos) - >(energia enlaces que se forman) = [2(C = C) + 2(H —
H)]-[4(C—-H)+2(C—-C)]=2613 + 2:436 — (4-414 + 2-:347) = - 252 kJ/mol, del orden del valor — 231,6

kJ/mol obtenido en el ejercicio n° 21.
OOk OOD
@@ Calcula la entalpia de la reaccion:

CH, (9) + Cl2 (9) > CHsCI (g) + HCI (9)
a partir de:
a) Las energias de enlace.
b) Las entalpias de formacion.
Energias de enlace (kd/mol): C-H = 414; CI-Cl = 244; C-Cl = 330; H-CL = 430.
Entalpias de formacion (kJ/mol): AH% (CH,) = -74,9; AH®: (CH3Cl) = -82; AH®; (HCI) = -92,3.
OOk OO

a) AHR = > (energia enlaces rotos) - > (energia enlaces que se forman) = [(C - H) + (CI - C)] - [(C - CI) +
(Cl—H)] =414 + 244 — ( 330 + 430) = - 102 kJ/mol

b) Queremos calcular la entalpia de la reaccién de la reaccion:

CH4 (9) + Cl2 (9) - CH3CI (g) + HCI (9)

Partiendo de:
C(s) + 2Hx(9) [ CH4(9) AH%= - 74,9 kdJ/mol
C(s) + 3/2Hx(g) + 1/2Clx(g) [ CH3CI(g) AH%=-82 kJ/mol
1/2H,(g) + 1/2Clx(g) - HCI(g) AH%= - 92,3 kdJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: Inversa de la primera + segunda + tercera

CH.(g) 0. C(s) + 2Hx(g) 74,9 kJ
C(s) + 3/2Hx(g) + 1/2Cly(g) O CH4CI(g) - 82 kJI
1/2H5(g) + 1/2Cly(g) 0. HCl(g) - 92,3 kJ

CHa (g) + Cl, (9) O» CHsCI (g) + HCI (g) AHg = 74,9 kJ - 82 kJ — 92,3 kJ = - 99,4 kJ/mol

Has de tener en cuenta que 3/2 + % son 2 moles de hidrégeno que se simplifican y medio mol de cloro mas otro medio mol son un mol de

loro.
o OOORBELO00

— Mc Graw Hill
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@@ El eteno se hidrogena para dar etano, segun:
CH,=CHy(g)+H2(g) 3 CH3-CH;(g) ,AH°%% =-130 kJ
Calcula la energia del enlace C = C, si las energias de los enlaces C-C, H-H y C-H son,
respectivamente, 347, 436 y 414 kd/mol.
SOOIk OO

AH°R = X (energia enlaces rotos) - X (energia enlaces que se forman) =[(C=C)+ (H-H)]-[2(C-H) +
(C-C)] =[E(C=C) +436] — [( 2414 + 347) 1 = - 130 kJ, si despejamos E(C=C) = - 130 — 436 + 828 +
347 =609 kJ ( muy parecido al valor de la tabla que es de 613 kJ).

OOORKEERRDO

@@ A partir de los siguientes datos:
Entalpia estandar de sublimacion del C (s) = 717 kd/mol.
Entalpia de formacién del CH3-CHj; (g) = -85 kJ/mol.
Entalpia media del enlace H —H = 436 kJ/mol.
Entalpia media del enlace C-C = 347 kJ/mol.
a) Calcula la variacion de entalpia de la reaccion:
2C(g)+3Hy(g) 3 CHs-CHs(g) e indica si es exotérmica o endotérmica.
b) Determina el valor medio del enlace C - H.
OO SGOD

a) Deseamos calcular la entalpia de la reaccién de la reaccion:

2C(g)+3H2(g) & CH;-CHs(g)
A partir de:

C(s) 0. C(g) AH%s= 717 kJ/mol
2C (s) + 3H,(g) 0. CHs— CHs(g) AH% = -85  kJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: 2-(Inversa de la primera) + segunda

2C(9) L 2C(s) + -1434 kJ
2C(s) + 3Hx(9g) b CHs;—CHs(g) - 85 kJl
2C(g)+3H2(9) I CH3-CHs(9) AHr=1434kJ - 85kJ =-1519 kJ/mol

Como la variacién entélpica de la reaccion es negativa, la reaccion es exotérmica.

b) AH°: = >(energia enlaces rotos) - > (energia enlaces que se forman) = [3:(H — H)] - [6(C — H) + (C -
C)] = 3436 — 6-E(C — H) - 347 = - 1 519 kJ, si despejamos E(C - H) =1/6[3-436 + 1 519 — 347] = 413,3
kJ ( resultado muy parecido al valor de la tabla que es de 414 kJ).

OOORKERRDO

@@ Explica qué se entiende por entropia y ordena de mayor a menor la entropia de: 1 g de hierro, 1 g
de cloro, 1 g de alcohol en condiciones ambientales.
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QOO RDOD

La entropia (S) es una variable (macroscépica) de estado que permite, mediante calculo, determinar la
parte de la energia que no puede utilizarse para producir trabajo y refleja el desorden del sistema a nivel
microscopico objeto de estudio. Es una funcion de estado de caracter extensivo y su valor, en un
sistema aislado, que crece en el transcurso de un proceso que se dé de forma natural s6lo depende de
la situacion entrépica inicial y final del sistema no de los procesos intermedios seguidos para alcanzar el
estado final desde el de partida. La entropia describe la irreversibilidad de los sistemas termodinamicos.
Como la entropia es una medida del desorden microscopico del sistema los gases cuyas particulas
integrantes gozan de mayor movilidad suelen tener una entropia mayor que los liquidos (cuyas
particulas fluyen en torno a una posicién de equilibrio) y estos a su vez mayor entropia que los solidos
cuyas particulas estan en posiciones fijas. Por tanto 1 g de cloro (g) tiene mayor entropia que 1 g de
alcohol (I) y este mas que 1 g de hierro (s).

QOO

@@ Justifica si en los siguientes procesos se produce un aumento o una disminucién de entropia del
sistema:

a) CaCO;(s) 3 CaO (s)+ CO2(g)

b) Be (s) + 120, (g) > BeO (s)

c)HO(s) & HxO ()

d) CHs () +202(9) > 4CO2(g) +2H0 ()

e) Cl2(g) + Hz (9) - 2 HCI(g)

OOk

a) Como en los productos de la reaccion hay una sustancia en estado gaseoso y el reactivo es sélido, la
entropia del sistema aumenta, AS > 0.

b) Ahora, al contrario es en los reactivos donde hay una sustancia gaseosa y no en los productos luego
la entropia del sistema disminuye, AS < 0.

c) El sistema pasa de agua sdlida (hielo) a agua liquida luego hay un aumento de la entropia, AS >0.

d) En los reactivos hay tres moles de sustancias gaseosas y en los productos cuatro moles gaseosos (y
ademas 2 liquidos) luego la entropia del sistema aumenta, AS > 0.

e) Hay el mismo numero de moles gaseosos en los reactivos que en los productos pero las dos moles
de los reactivos son sustancias distintas luego la entropia disminuye, AS < 0.

OOk

@@ Contesta las siguientes preguntas:

a) ¢,Qué se entiende por «muerte térmica» del universo?.

b) ¢ Por qué todos los valores de entropia de las sustancias son positivos?

c) ¢ Qué afirma el tercer principio de la Termodinamica?

d) ¢ Puede haber reacciones espontaneas en las que la entropia del sistema disminuya?

OOk

a) Se considera la muerte térmica el momento en el que el universo llegue a que la entropia del
universo alcance su maximo posible pues ya no seran posibles trasformaciones fisico quimicas.

b) Porque el cero de entropia, su origen se toma cuando la sustancia se halla a 0 Ky en forma de cristal
perfecto, como todas las sustancias estan a una temperatura superior (el cero absoluto es inalcanzable

BACHILLERATO — Mc Graw Hill



TEMA 3 TERMOQUIMICA

segun el tercer principio de la termodinamica) su entropia ha de ser positiva pues su desorden sera
mayor que en el origen de temperaturas.

c) Enunciado de Nernst: : en el limite cuando T tiende a cero, la diferencia de las entropias entre dos
estados cualesquiera caracterizados por la misma temperatura tiende a cero.

Enunciado de Planck: La entropia de una sustancia cristalina perfecta es cero a la temperatura del
cero absoluto.

d) Si pues lo que ha de aumentar es la variacion entalpica del universo, luego pueden darse procesos
espontaneos en que la entalpia del sistema disminuya si la del entorno aumenta en mayor medida de
manera que en conjunto, la variacién de entropia del universo sea positiva.

OOk

@@ Calcula la variacion de entropia al formarse H,O () a partir de H, (g) y O (g).

Datos: S° Hz (g) = 130,7 J/mol K
S° 0, (g) = 204,8 J/mol K
S° H,0 (1) = 69,8 J/mol K

OOk OO
La reaccion de formacion del agua liquida a partir de sus componentes es:
Ha(9) +7202(9) - HO(I)
ASoreacc:it'm = Zsoproductos - zsoreactivos = [So (HZO)] - [ SO(HZ) + 1/2 SO(OZ)] = 69,8 - (130,7 + 1/2 204,8) =-
163,3 J/mol-K
OVOkE kOO

DO

a) Halla la variacién de entropia que tiene lugar en la combustiéon en condiciones estandar del etanol
CH3; CH, OH.
b) Comenta el resultado obtenido.
Datos: S° CO2 (g) =213,8 J/mol K

S° CH3CH2OH (1) =160,5 J/mol K

S° H,0 (1) = 69,8 J/mol K

S° 02 (g) = 204,8 J/mol K

Leeciel o 2 p o St te)

a) La reacciéon de combustion del etanol es:
C2HeO (I) + 302 (g) - 2CO2 (g) + 3HO (1)

Luego, ASoreaccic')n = Zsoproductos - Zsoreactivos = [280(002) + 3S°(H20)] - [ So(CzHGO) + 380(02)] = (2213,8
+ 3:69,8) — (160,5 + 3-204,8) = - 137,9 J/mol-K.

b) La variacién entalpica de la reaccién es negativa pues el disminuye ya que a pesar de que hay un
mol menos en estado gaseoso se forman 2 moles mas en estado liquido.

QOTIkERDOD

@(D Contesta razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢ Puede ser espontanea una reaccion endotérmica? ;,En qué condiciones?

b) La reaccion: A (s) > B (s) + C (g) es espontanea a cualquier temperatura. Por tanto, si AS > 0,
¢ podemos deducir que AH < 07?

¢) En la reaccion de descomposicién del cloruro de hidrégeno, ¢ tendran valores parecidos AG y AH?
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d) Una reaccion exotérmica en las proximidades del cero absoluto, ¢ transcurrira espontaneamente?

e) ¢Por qué muchos procesos de disolucion son endotérmicos y sin embargo espontaneos a
temperatura ambiente?

f) En una reaccién en la que AH < 0y AS < 0, 4,cuando estara en equilibrio la reaccion?

QOO

a) En una reaccion endotérmica AH >0. Para que sea espontanea la variacion de la energia libre de
Gibbs, AG = AH - TAS, ha de ser negativa y como T siempre es positiva AS ha de ser también positiva
(ha de aumentar el desorden) y el producto TAS > AH.

b) Si la reaccién es espontanea es por que la variacién de energia libre de Gibbs, AG = AH - TAS, es
negativa, como se nos dice AS > 0, el producto TAS sera también positivo luego para la entalpia quedan
dos posibilidades: o es positiva pero menor que el producto TAS o es negativa. La variacién entalpica
puede por tanto ser positiva siempre que AH < TAS.

¢) Como AG = AH - TAS y al descomponerse el cloruro de hidrogeno aumenta el desorden AS > 0, AG <
AH.

d) Depende de como de exotérmica sea, cdmo de proximos estemos al cero absoluto y cuanto varie la
entropia de la reaccion, hay que estudiar siempre el signo de la diferencia AH - TAS.

e) Porque el proceso de disolucién conlleva un gran aumento del desorden por lo que AS > 0 y el
producto TAS > AH, siendo su diferencia (la variacion de energia libre de Gibbs negativa) y por tanto el
proceso de disolucion es espontaneo.

f) Como AG = AH - TAS y para que se produzca equilibrio AG = 0, entonces AH = TAS.
SOOIk kOO

@@ En una hipotética reaccion 2 A (g) > A, (g) que es exotérmica:

a) ¢ Qué signo tendra AS?
b) ¢ EL proceso sera espontaneo a temperaturas altas? ;Y a temperaturas bajas?
¢) Si la reaccion fuera endotérmica, ¢ cuando seria espontaneo el proceso?

OOk OOD

a) Como en los reactivos hay dos moles de sustancia gaseosa y en los productos sélo uno, el orden
disminuye y la variacion entalpica sera negativa, AS < 0.

b) Como AH < 0 (reaccion exotérmica) y también AS < 0, AG = AH - TAS sera negativo a temperaturas
bajas cuando |AH| > |TAS| pero a altas temperaturas |AH| < |TAS| y el proceso sera espontaneo en
sentido inverso.

¢) Si la reaccion fuese endotérmica entonces AH > 0 y AG = AH - TAS, siempre seria positivo (que - TAS
lo es al ser AS < 0) y por lo tanto el proceso no seria nunca espontaneo, lo seria en sentido inverso.

OOORKEERRDO

@@ En el proceso de descomposicion térmica del carbonato célcico: CaCO; (s) > CaO (s) + CO,
(g), se obtiene que AH® = 179 kd/mol y AS° = 160 J/mol K. Halla a partir de qué temperatura se
producira espontaneamente la descomposicion térmica del carbonato calcico.
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OO ERKSOT
Primero vemos para qué valor de T la variacion de energia libre de Gibas es nula:

AG = AH - TAS = 0 ; AH = Tas — T =20 - 179000J/mol _ 444675k (845,75 °C), como tanto Ia

160 J
mol-K

variacion entalpica como la entrépica son positivas por encima de esta temperatura |AH| < |TAS| y por
tanto AG = AH - TAS < 0y el proceso sera espontaneo

OOORKEERRDO

Cuestiones y problemas

(D a) ¢,Qué se entiende por variable intensiva? Y por variable extensiva?

b) Califica las siguientes magnitudes segun dicho criterio: volumen, masa, presion, densidad, pH,
energia interna, temperatura, entalpia, entropia, calor especifico, concentraciéon molar, normalidad.

OOOFREERRDO

a) Una variable extensiva es una magnitud que depende de la cantidad de materia del sistema que se
mide y es intensiva si su valor no depende de la cantidad de materia del sistema.

b) Extensivas: Volumen, masa, energia interna, entalpia, entropia.
Intensivas: Densidad, presién, pH, temperatura, calor especifico, concentracion molar y normalidad.

OOORKERRDO

@ a) Escribe la expresion del primer principio de la Termodinamica.

b) En un recipiente cilindrico con un émbolo moévil hay un gas que ocupa un volumen de 5 litros a
presién de 1,4 atm. Si se suministra 200 calorias al gas este se expande hasta duplicar su volumen,
manteniendo constante la presion, ¢ qué variacién de energia interna ha experimentado el gas?

OOk

a) La variacion de energia interna de un sistema es igual al calor desprendido o absorbido por el
sistema mas el trabajo realizado por o sobre el sistema.

AU=Q+W
b)Vi=51;
p=1,4atm;
V=101,
Q =200 calorias = 200 cal - 4,18 J/cal = 836 J (positivo pues calor que absorbe el sistema)

W=-p((Vo—-Vy)=-14atm (10-5)1=-7 atm:l =7 atm‘l - 101,3 J/atm'l = - 709,1 J (negativo pues es
trabajo de expansion)

Luego AU=Q+W=836J-709,1J=126,9J

OOORKEERRDO
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@ a) Define Q, y Q,.

b) En una bomba calorimétrica se quema una muestra de 2,44 g de naftaleno soélido (C1oHs) a volumen
constante, desprendiéndose 90,2 kJ. ¢ Qué calor se hubiera desprendido a presion atmosférica 'y 25 °C?

QOO RDOD

a) Q, : es el calor que un sistema absorbe o desprende un sistema en un proceso a volumen constante
(isocoro) y que es igual a | variacion de energia interna del sistema.

Q, : es el calor que un sistema absorbe o desprende en un proceso a presion constante (isobaro) y es
igual a la variacion de entalpia del sistema.

b) Primero escribimos la reaccion (ajustada) de combustién del naftaleno sélido:
CioHes (s) +23/2 0, (g) 3  10CO; (g) + 3H,0 (1)

Lo que nos permite saber que variacién en el nimero de moles gaseosos es An = 10 — 23/2 = - 1,5
moles. Después calculamos el calor a volumen constante por mol de naftaleno:

90,2kJ. 1269
2,44g 1mol de naftaleno
desprendido por la reaccion, que es nuestro sistema termodinamico

=4 657,9 kJ/mol de naftaleno, luego Qv = - 4 657,9 kd/mol ya que es calor

Ahora ya podemos usar la formula que relaciona los dos calores:

Q, = Q, + AnRT = -4 657,9 kJ — 1,5 mol - 8,31 J/mol-K - 298 K - 10° kJ/IJ =-4657,9kd -3,7kd=-4
661,6 kd/mol de naftaleno.

Pero no hemos quemado un mol sino 2, 44 g , mediante los factores de conversion lo transformamos:

Qp = -4661,6 %-%-2,449 = - 90,27 kJ se habrian desprendido a presidon constante con los 2,44 g
mo g

de naftaleno.
Lebecie o S o Sy

@ Halla la variacién de energia interna que sufre un mol de agua a 25 °C cuando se transforma en

vapor de agua a 125 °C, si la presion de 1 atm se mantiene constante.
Ce H,0 (L) = 4,18 J/g °C; ce H0 (v) = 1,92 J/g °C; Lyuporizacion = 2,25 . 10° J/g

OOk

El sistema sufre una transformacién fisica, de agua liquida a vapor, a presién constante, el calor
absorbido en el proceso a presion constante sera:

Q, = Calor necesario para pasar de agua liquida a 25°C a 100 °C + calor necesario para vaporizar el
agua + calor necesario para pasar de vapor de agua a 100°C a 125°C =n -Ce (H,O L) - AT +nLygp + N

-Ce (H,0 vap) - AT = 18 g deagua 4,18%-(100 ~25)°C+18.g-2,2510% J/g + 18 g -1,92%C (125 —
g g

100)°C =5643 J + 40500 J + 864 J =47 007 J.
Como la variacion en el nimero de moles gaseosos es An = moles finales — moles iniciales =1 -0 = 1

(inicialmente el agua era liquida) y como la variacion de energia interna es AU = Qv = Qp - AnRT = - 47
007 J—1mo - 8,31 J/mol:K - 398 K =47 007 J — 3 307,4 J =43 699,6 J.
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En donde hemos considerado la temperatura final de vapor T = 273 + 125 = 398 K.

QOO DOD

@ Dibuja un diagrama energético que refleje la evolucion de una reaccion:

a) Exotérmica y rapida. b) Endotérmica y rapida.
c) Exotérmica y lenta. d) Endotérmica y lenta.
OO SGOD
.} (3) e @)
- z
= 1)
ak]

Endotérmica Exotérmica

ductos

eacTivos

AH < 0

avance de la reaccidn avance de |a reaccidn

En cada proceso la (1) es mas rapida que la (2) esta a su vez mas rapida que la (3).

SOCAkE kOO
@ El sulfuro de carbono reacciona con el oxigeno segun:
CS,()+30,(g) O CO,(g)+2S0,(g) AHg = -1072 kJ
a) Calcula la entalpia de formacion del CS,.
b) Halla el volumen de SO, emitido a la atmésfera, a 1 atm y 25 °C, cuando se ha liberado una energia

de 6 000 kJ.

Datos (en kJ/mol): AH% CO; (g) = -393,5; AH% SO, (g) = -296,4

QOO ERROOD

a) Queremos calcular la entalpia de la reaccién de la reaccién:

C(s)+2S(s) & CS, ()
Partiendo de:
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C (s) + 0,(g) 0. COx(g) AHC; = - 393,5 kd/mol
S(s) + 0x(g) 0. SOs(g) AH% = -296,4 kJ/mol
CS, (I) + 3 O, (g) 0. CO,(g)+2 S0, (g) AHg = -1072 kJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: Primera + 2-segunda - tercera

C (s) + 04(g) 0. CO4(g) AH; = - 3935 kJ

25 (s) + 20,(g) 0. 2S0,(g) AH®; = - 592,8 kJ

€O, (g) + 2 SO- (g) 0. CS,(l)+30,(9) - AHg = 1072,3 kJ

C(s) + 2S (s) O, CS,()  AHo=-393,5kJ —592,8 kJ +1072,3 kJ = 86 kd/mol

b) La reaccion es:
CS, () +302(9) [ CO,(g)+28S0;(9) AHg =-1072 kJ/mol
Partimos de la energia liberada para hallar el nimero de moles de SO, emitido a la atmésfera:

1mol de CS, 2moles de SO,
1072 kJ 1mol de CS,
Tatmy T =273+ 25 =298 K, ocupan un volumen de:

6 000 kJ

=1119 moles de SO2 se liberan, que en las condiciones de p =

nRT _ 11,19-0,082-298
p 1

OOk

PV=nRTYV= =273,4 L.

@ En una hipotética reaccion A+ B 1. C se sabe que la E, directa vale 85 kJ y la E, inversa 42 kJ.

a) ¢ La reaccion es exotérmica o endotérmica?
b) Si ZAH¢(reactivos) = -120 kJ, ¢,qué valor tendra ZAH;(productos)?

botae o Sk o eleer
a) AH; = Ea (directa) — Ea (inversa) = 85 — 42 = 43 kJ, como es positiva, la reaccién es endotérmica.
b) Como AHr = Z Hproductos - ZH reactivos — Z Hproductos = AHr + ZH reactivos — 43 kJ +(' 120kJ) =-77 kJ

SOTAkaRRDOD
@ El sulfuro de cinc reacciona con el oxigeno segun:
ZnS (s) +3/20,(9) > ZnO (s) + SO, (g)
He;l!adla energia que se desprende cuando reaccionan 17,6 g de sulfuro de cinc en condiciones
estandar.

Datos (en kJ/mol): AH ZnS (s) = -184,1; AH% SO2 (g) = -70,9; AH% ZnO (s) = -349,3

OOk

Hallamos la entalpia de la reaccion:

AHr = 2 Hproductos — 22H reactivos = [AH% (Zn0O) + AH% (SOy)] — [AHf (ZnS)] = ( - 349,3 — 70,9) — (- 184,1)
kd/mol = - 236,1 kd/mol
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Luego la energia empleada por esa masa sera:

~1molde ZnS  -236,1kJ

=-42,67 kJ
97,39 gde ZnS 1mol de ZnS

17,6 g

OOORREERRDO

@ Las entalpias de formacién estandar del CO (g) y H,O (g) son, respectivamente, -110,5 kd/mol y -
242,4 kJ/ mol. Calcula el calor absorbido o cedido, especificalo, cuando reacciona una tonelada de
carbono con vapor de agua para formar hidrégeno molecular y monéxido de carbono.

Colele = o = SeTene
La reaccién es: C(s) + H,O (g) - H. (g) + CO (g)

La entalpia de la reaccion es: AHr = X Hyroductos — 2H reactivos = [AH% (CO) ] — [AHf (H,O)] = - 110,5 (-
242.4) = + 131,9 kJ/mol, que como es positiva es calor o energia absorbida.

1molde C 1319 kJ
12gdeC 1moldeC

=10 991 667 kJ se absorben.

1 tonelada = 1 000 kg = 10° gde C =10°g de C -

OOORKEERRDO

(D@ a) Las entalpias estandar de formacién del agua (l) y del CO, (g) son, respectivamente, -285,8
kd/mol y -393,5 kd/mol. Calcula la entalpia de formacion del etano, sabiendo que su entalpia de
combustién estandar es -1560 kJ/mol.

b) ¢ Qué cantidad de calor, a presion constante, se libera en la combustiéon de 120 g de etano?

QOTIkERDOD

a) Queremos calcular la entalpia de la reaccion:

2C(s) +3H2(9) > CyHe (9)
A partir de las reacciones:

Ha(g) + 72 O2(g) -  H2O (L) AHC = - 285,8 kJ/mol
C(s)+0,(g) @ COx(g) AHC; = - 3935 kJ/mol
CoHs (g) + 7/2 Ox(g) -  2CO; (g) + 3H0(L) AH° = - 1 560 kJ/mol

Para lo cual aplicamos la ley de Hess: 3- primera + 2-segunda — tercera

3H2(g) +3/20,(g) - 3H20 (L) 3-AH®% = - 857,4 kJ

2C(s) + 20, (9) - 2CO0y(9) 2-:AH% = - 787 kJ

2C0O;, (g) +8HO(L) > CyHs (g) + 7/12 O4(g) AH° = + 1 560 kJ

2C(s) + 3H» (9) b C.Hs(9) AH®% = - 84,4 kJ/mol de etano

En donde hemos simplificado las sustancias con el mismo color de fondo por estar en distinto miembro
(para el oxigeno hemos tenido en cuenta que 3/2 + 2 = 7/2)

b) La reaccion de combustion del etano es:
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C.Hs (g) + 7/2 05(g) - 2CO, (g) + 3H,0(L)  AH° = - 1 560 kJ/mol

A partir de su estequiometria y el calor de combustién calculamos la energia desprendida al quemar 120
g

1mol de etano  —1560 kJ
30 gde etano 1mol de etano

OOk

120 g de etano -

=- 6 240 kJ se desprenden al quemar 120 de etano.

(D(D EL carbonato calcico se descompone térmicamente en Oxido de calcio y didxido de carbono.
Calcula:

a) La entalpia normal de la reaccion de descomposicion.

b) La energia que se necesita para descomponer 1 kg de carbonato calcico, si el rendimiento del
proceso es del 85 %.

Datos: AH° CaCOj3 = -1206 kJ/mol; AH° CaO = = -635 kJ/mol; AH° CO; = -393 kJ/mol
QOTHKSRDOD

a) Queremos calcular la entalpia de la reaccion:

CaCOs(s) O CO;(g) + CaO (s)
A partir de las reacciones:

C(s) + Oy(g) > CO2(9) AH®% = - 393 kJ/mol
C(s) +3/20,(g) + Ca(s) > CaCOgs(s) AH% = -1 206 kJ/mol
Ca(s)+1/20,(g) - CaO (s) AH% = - 635 kJ/mol

Para lo cual aplicamos la ley de Hess: primera - segunda + tercera

C(s) + Ox(g) - CO,(g) AH®% = - 393 kJ
CaCO4(s) - C(s)+3/20,(g) + Ca(s) AH% =1 206 kJ
Ca(s)+1/20,(g) - CaO(s) AH%=-635 kJ
CaCOs3(s) - CO;(g) + CaO (s) AH° = 178 kd/mol de CaCO;

Se podria haber hallado directamente por AHg = > AH® (productos) — > AH® (reactivos), pero me parece
mas ilustrativa la ley de Hess.

b) teniendo en cuenta el resultado obtenido y la estequiometria de la reaccion tenemos:

1mol de CaCO3 178 kJ 100
100 de CaCO3 1molde CaCO5 85

1 kg de CaCO; = 1000 g de CaCOs; - =2094,1 kJ se necesitan.

SOTAKRTRDOD
(D@ A partir de la reaccién de fotosintesis que realizan las plantas verdes:
6 CO,(g) +6HO () @ CeH1206(s) +6 Oz (g) AHr= 2813 kJ
a) ¢ Qué volumen de oxigeno, medido en condiciones estandar, se produce por cada gramo de glucosa

formado?
b) ¢ Qué energia se requiere en ese proceso?
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QOO

1molde CgH120g ~ 6molde O,
1809de CGH1206 1mol de C6H1206
producen, que en condiciones estandar ( p= 1 atm y t = 25 °C) ocupan un volumen de:

a) 1 g de CgH1206 = 1 g de CeH1206 - = 0,033 moles de O, se

_ nRT _ 0,033-0,082-298
p 1
b) 1 g de CsH1206 =1 g de CsH1206 :

\Y =0,84 L de O..

1mol de CgHy20g 2813 kJ

= 15,63 kJ se necesitan para
180 g de C6H1206 1mol de CGH‘]ZOG

producir 1 g de glucosa.

OO SGOT
@@ El diéxido de manganeso se reduce a manganeso metal reaccionando con el aluminio segun:
MnOy(s)+ Al (s) >  AlLOj3 (s) + Mn (s) (sin ajustar)
a) Halla la entalpia de esa reaccién sabiendo que las entalpias de formacion valen:
AH%(Al,O3)= -1676 kJ/mol AH® (MnO,)= -520 kJ/mol

b) ¢ Qué energia se transfiere cuando reaccionan 10 g de MnO; con 10 g de Al?

OOk

a) Queremos calcular la entalpia de la reaccion:

MnOy(s)+ 4/3 Al (s) - 2/3 Al;O3 (S) + Mn (s)
A partir de las reacciones:

2Al(s) + 3/2 Oy(9) 5 AlLO; (s) AH% = - 1676 kd/mol
Mn(s) + O, (g) - MnOy(s) AH®% = - 520 kJ/mol

Para lo cual aplicamos la ley de Hess: 2/3 primera - segunda

413AIs)+ Ox(g) O 2/3AL0; (s) 2/3 AH®; = - 1117,3 kJ
MnO,(s) 0. Mn(s) + 0 (9) AH®; = 520 kJ

MnO,(s)+ 4/3 Al (s) [ 2/3 Al,03(s) + Mn (s) AHS = -597,3 kJ/mol de MnO,
Otra forma: usando la férmula AHg = > AH®% (productos) — >AH% (reactivos).

b) Si reaccionan 10 g de MnO, con 10 g de Al, hemos de ver primero cual es el reactivo limitante:

4
1mol de MnO, ngIdeAI 27gdeAl _

87 gdeMnO, 1mol de MnO, 1mol de Al

de Al se necesitan, pero dispones de 10 g de Al luego, se consumiran los 10 g de diéxido de
manganeso (reactivo limitante) y nos sobrara aluminio. Para calcular la energia de la reaccién partimos
pues de los 10 g de diéxido de manganeso:

para que reaccionen 10 g de MnO, = 10 g de MnO,:

4,14 g
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1moldeMnO,  -597,3 kJ
87 gdeMnO, 1moldeMnO,

10 g de MnO; = 10 g de MnOy = - 68,65 kJ se desprenden en la
reaccion.

SOOIk kOO
(D@ La descomposicién explosiva del trinitrotolueno C;Hs(NO,); se puede expresar segun:

2 C7Hs5(NOz)s (s) > 7 C (s) +7 CO(g) + 3 N2 (g) + 5 H20 (9)
a) Halla la energia obtenida al descomponerse 1 kg de TNT.

b) Determina el volumen ocupado por los gases liberados en dicha descomposicion, a presion
atmosférica y 500 °C.

Datos: AH% C7H5(NO2)s3 (s) = -64,1 kd/mol, AH% CO (g) = -110,5 kJ/mol; AH%H20 (v) = -241,8 kJ/mol
Lotaten o - o Setete

a) Queremos hallar la energia implicada en la reaccion:

2 C/H5(NOy)3 (s) &> 7C(s)+7CO(g)+3 Nz (g)+5H0(g)
A partir de las reacciones:
7C(s)+5/2H,(9) +3/2N,(g) +302(g) [  CsHs5(NOy)s (s) AH% =-64,1 kd/mol
C(s) + 1/204(9) - CO(g) AH% =-110,5 kd/mol
Ha(g) + 72 O2(9) 0 H,O(v) AH% = - 241,8 kJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: - 2-primera + 7-segunda + 5-tercera

2 C;Hs(NO»)s (s) - 14C(s) + 5 H, (g) + 3 N (g) +.6 02(g) AH® = + 128,2 kJ
7C(s) +7/20.(g) - 7 CO(g) AH® = - 7735 kJ
5Ha(g) + 5/205(g) O  5H,0(v) AH® = - 1209 kJ

2 C;Hs5(NOy)s (s) b 7C(s)+7CO(g)+3N2(g)+5H,0(9) AH°, = - 1854 kJ/ 2 moles de

TNT.
(Ten en cuenta que 7/2 + 5/2 =12/2 =6 de oxigenoy 14 — 7 = 7 de carbono).

También podriamos haber usado la formula AHr = > AH% (productos) — >AH®% (reactivos), comprueba
que el resultado es el mismo.

Ahora ya podemos hallar la energia de 1 kg de TNT:

1mol de C7H5(NOy)3 -1854 kJ
227 gde C7H5(NO5 )3 2moles de C7H5(NO5 )3

=-4

1 kg de C7H5(N02)3 = 1000 g de C7H5(N02)3 '
083,7 kJ se desprenden por cada kg de TNT.

b) Hemos de calcular los gases liberados en la reaccién teniendo en cuenta que 2 moles de TNT liberan
15 moles gaseosos ( 7 moles de CO, 3 de nitrégeno y 5 de vapor de agua):
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1 kg de CyHs(NO,)s = 1000 g de CHs(NOy)s - 1molde C;H5(NO5)3 15 moles gaseosos - 33
227 gde C7H5(NO5 )3 2moles de C7H5(NO> )3
moles de gases se liberan, que en las condiciones pedidas ( P = 1 atm y T = 500°C + 273 = 773 K)

ocuparan un volumen:

_nRT _ 330,082773
p

\Y =2091,74 L de gases se liberan.

OO EROOD

(D@ La gasolina es una mezcla compleja de hidrocarburos que suponemos equivale a hidrocarburos
saturados de formula (CgH1s):
a) Calcula el calor que se desprende en la combustion de 50 litros de gasolina (d = 0,78 g/mL)
b) Halla la masa de CO, que se emite a la atmdsfera en esa combustion.
¢) Si el consumo de un vehiculo es de 6 litros por cada 100 km, qué energia necesita por cada km
recorrido?

AH® CO; (g) = -394 kd/mol; AH% H,O (g) = = -242 kJ/mol AH® CgH1z (1) = -250 kJ/mol

OO SGOT
a) Queremos hallar la energia implicada en la reaccion:
CgHis (L) +25/2 02 (9) > 8CO2 (g) + 9H:0 (9)

A partir de las reacciones:

8C(S) +9H, (g) [N C3H18(L) AH® = - 250 kJ/mol
C(s) + Ox(g) 0. COu(g) AHC = -394 kJ/mol
Ha(g) + 72 O2(9) -  H,O(g) AH% = - 242 kJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: - primera + 8-segunda + 9-tercera

CgH1s(L) - 8C(s)+9H,(g) AH° = + 250 kJ
8C(s) + 804(g) . 8COx(9) AH° = - 3152 kJ
9H,(g) + 9/20,(g) - 9H,0(g) AH° =-2178 kJ
CgHig (L) +25/2 0, (g) >  8CO, (g) + 9H,0 (9) AH°, = - 5 080 kJ/ mol de gasolina.

O, también, mediante la férmula AHg = 2 AH®% (productos) — > AH% (reactivos).
Ahora podemos calcular el calor desprendido por 50 | de gasolina:

780 gde CgHig 1molde CgHig ~ —5080 kJ

50 L de CgH18 = 50 L de C8H13 .
1L de C8H18 114gde CSH18 1mol de C8H18

=- 1 737 895 kJ se

desprenden.

780 gde CgHqg 1mol de CgH1g 8 moles de CO, 44 gde CO,
1L de CSH18 114gde C8H18 1mol de C8H18 1mol de C02
421 g de CO, = 120,4 kg de CO, se emiten a la atmésfera al quemar 50 litros de gasolina.

b) 50 L de C3H18 =50 L de CgH13 ' =120
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¢) Como hemos visto que por cada 50 L se necesitan - 1 737 895 kJ, luego por cada 6 litros se
desprenden 208 547,4 kJ por cada 100 km, luego por cada km se necesitan 2 085, 5 kJ de energia que
ha de suministrar la combustién de la gasolina.

QOO ERROOD

(D@ En un calorimetro con 50 mL de una disolucién 2 M de HNO3 se afiaden 50 mL de otra disolucion
2 M de NaOH, comprobandose que la temperatura del calorimetro sube de 21 °C a 32 °C. Calcula:

a) La variacion de la entalpia de la reaccion de neutralizacién del HNO3;, en kJ/mol.

b) ¢ Este resultado experimental se puede considerar totalmente valido? ;Qué errores pueden haberse
cometido?

(Considera que la densidad y el calor especifico de las disoluciones son equivalentes a las del agua.)

OOk HO0
a) La reaccion ajustada de neutralizacion acido-base es:

HNO; (L) + NaOH (L) 3-  NaNO; (aqg) + H.O (L)

El calor que desprende esta reaccion se invierte en aumentar (a volumen constante) la temperatura de
los 100 mL de la disolucion luego el calor a volumen constante es:

Q,=m-Cg (tt—t,) = 0,1 kg - 4,18 kJ/kg-°C (32 — 21) °C = 4,6 kJ absorbe la disolucion (teniendo en
cuenta que consideramos, como se nos dice que la densidad de la disolucién es la del agua (1 g/mL) y
el calor especifico también el del agua (4,18 kJ/kg-°C).

En los 100 mL de disolucion habia 50 mL de una disolucién 2 M de nitrico que son 2 mol/L-0,05 L = 0,1
moles y los mismos de sosa, luego el calor cedido en la reaccion de neutralizacion a volumen constante
por mol sera diez veces mayo es decir Q, = - 46 kJ/mol de HNO3; y, como no hay variacion en el nimero
de moles gaseosos en la reaccion AHr = Q, = - 46 kdJ/mol de HNO; .

b) Descartando errores experimentales (de medida de temperaturas volimenes y concentraciones)
hemos considerado que la densidad de la disolucion era la del agua y que su calor especifico también lo
cual es solo una aproximacién, ademas el volumen no permanece estrictamente constante y el
calorimetro no estara absolutamente aislado con lo que parte del calor generado en la reaccién de
neutralizacién se transmite al entorno y no se tiene en cuenta para calcular el calor desprendido.

COORKERROO0
00

a) Escribe y ajusta las ecuaciones de combustion del acido butanoico, el hidrégeno y el carbon.

b) Indica cuales de los reactivos o productos de esas reacciones tienen una entalpia de formacién nula
en condiciones estandar.

¢) Aplicando la ley de Hess, explica como calcularias la entalpia de formacion del acido butanoico a
partir de las entalpias de combustion de las reacciones del apartado a).

SOTAKRTRDOD
a) Reacciones de combustion:

Acido butanoico = C3H; — COOH (L) + 50, (g) - 4CO, (g) + 4H,0 (L)
Hidrogeno = H, (g) + 20, (g) -  H,O (L)
Carbén = C(s) + O, (g) >  CO4(g)




TEMA 3 TERMOQUIMICA

b) Tienen entalpias de formacion nulas los elementos es decir el oxigeno el hidrogeno y el carbono.
¢) Queremos hallar la energia implicada en la reaccién:
4C(s) + 4Hy(g) + Ox(g) 3 CzH; — COOH (L)
A partir de las reacciones del apartado a) cuyas entalpias se suponen conocidas:
CsH; —COOH (L) + 50, (g) &  4CO; (g) + 4H,0 (L) AHC4
C(s) + O2A(9) - COx(g) AH®,
Hz(g) + 72 O2(9) > H0(L) AHC%

Aplicando la ley de Hess: opuesta de la primera + 4-segunda + 4-tercera

4C0; (g) + 4H20 (L) 0. CsH;— COOH (L) + 50, (g) - AH®,
4C(s) + 404(g) . 4COy(g) 4-AH,
4H2(9) + 20,(9) 3. 4H,0(L) 4 AHO,
4C(s) + 4Hz(g) + O2(9) O, CsH;—COOH (L) AHO; = - AHO, +4-AHO, + 4. AHO,

Otro método mas corto seria aplicar: AH¢ (butanoico) = > Hi(productos) — > H; (reactivos) = [4-AH%(CO5)
+ 4-AH%(H,0)] — [AH%(butonoico)] de donde despejamos [AH(butonoico)] = 4:AH%(CO,) + 4-AH°(H,0) -
AHc (butanoico) que nos daria, evidentemente el mismo resultado.

OO ERRDOD

(D@ Sabiendo que las entalpias estandar de combustidén del hexano (I), del carbono (s) y del
hidrogeno (g) son, respectivamente: -4 192; -393,5; y -285,8 kJ/mol, halla:

a) La entalpia de formacién del hexano liquido en esas condiciones.
b) Los gramos de carbono consumidos en la formacion del hexano cuando se han intercambiado 50 kJ.

SOk RDOD
a) La reaccion de combustion del Hexano (L) es:
CeHia(L) + 19/2 O5(g) > 6CO2 (g) + 7H20 (L)

Cuya energia hallamos partiendo de AH°; = >H%productos) — >H% (reactivos) = [6-AH%(CO,) +
7-AH%(H,0)] — [AH°(CsH14)], despejando la entalpia de formacion del henano:

AH%(CgH14) = [6-:AH%(CO5,) + 7-AH%%(H,0)] - AH(CeH14) = 6- (- 393,5) + 7- (-285,8) — (- 4 192) = - 169,6
kd/mol de hexano

b) La reaccion de formacion del hexano es 6C(s) + 7Hx(g) >  CgH14(L) AH%%(CsH44) = - 169,6 kd/mol

1moldeCgHyy 6moldeC  12g
1696 kJ  1molde CgHqi4 1Tmolde C

luego 50 kJ - =21,22gdeC.

QOTIkSRDOD
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M@ calcula la variacion entalpica de la fermentacion de la glucosa segun:

CeH1206 (s) > 2 C,HsOH (L) + 2 CO, ()

si las entalpias de combustién de la glucosa y del etanol son -2 813 y -1 367 kd/mol, respectivamente.
OO OD

Queremos calcular la variacién de entalpia de la reaccion:

CeH1206 (s) > 2 CoH50H (L) + 2 CO, (9)

Conociendo:
CeH 1206 (S) + 602(9) - 6C02(g) + 6H,0 (L) AH; = -2 813 kdJ/mol
CoHsOH (L) + 30,(g) - 2CO5(g) + 3H,0 (L) AH, = - 1 367 kJ/mol

Aplicamos la ley de Hess: Primera — 2- segunda

CsH1206 (s) + 602(g) > 6CO,(g) + 6H,0 (L) AH; =-2813 kJ
4C0O,(g) + 6H,O (L) O 2C,HsOH (L) + 605(g) -2-AH, =2734 kJ
CsH1206 (S) b 2C;HsOH (L) +2 CO; (g) AHgr = - 2 813 + 2 734 = - 79 kd/mol de
glucosa
OOORREERRDOO

@@ En condiciones estandar, los calores de combustiéon del carbono (s), el hidrégeno (g) y el etanol
(I) son, respectivamente: -393,5; -285,8; y -1367 kd/mol. Halla la entalpia de formacion del etanol.

QOO eKOOD
Reacciones de combustion:
C(s)+0Oy(g) - COyg) AH; = - 393,5 kd/mol
Ha(g) + 2 02(g) 3  HO (L) AH, = - 285,8 kJ/mol

CoHsOH(L) + 305(g) - 2COs(g) + 3H,0 (L)  AHs = - 1 367 kJ/mol

A partir de la tercera tenemos AH; = 2- AH, + 3- AH, — AH; (C,HsOH) de donde despejando la entalpia

de formacién del etanol:

AH¢ (C,HsOH) = 2- AH4 + 3- AH, - AH3 = 2- (-393,5) + 3+(- 285,8) — (- 1 3 67) = - 277,4 kJ/mol de etanol.
Leeies o 20 o S te)

@@) Calcula la entalpia de formacién del monéxido de nitrégeno a partir de las siguientes ecuaciones:

(1)2NH; (g) &> 3 H2(g) + N2 (9) AH; = +92,2 kJ

(2)2H2(9) +02(9) & 2H,0O () AH, = -571 kJ

(3)2NH; () +5/2 0, (g) - 2 NO (g) + 3 H,0 (I) AH; = -585 kJ
OOk DOD
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La reaccion de formacion del mondxido de nitrogeno es:
Y2 Na(g) + 72 Ox(g) - NO(g)

Para obtener su entalpia usamos la ley de Hess con las que se nos dan: - Y2 (1) — 3/4 (2) + "2(3) :

8/2H,(g) + 4N, (g) 3  NHs(Q) - Y5 AHy = - 46,1 kJ

3/2 H,0 (1) 0. 3/2H,(g) + % O (9) - % AH, = 428,25 kJ

NH; (g) + 5/4 O, (g) O NO (g) + 3/2 H,0 (I) Y AH3 = - 2925 kJ

¥ Nx(g) + % 0,(g) DO» NO(Q) AH; = - 46,1 + 428,25 — 292,5 = 89,7 kJ/mol
OOk OOD

@@ En un calorimetro, cuyo equivalente en agua es de 25 g, se vierten 100 ml de agua a 20 °C. Se
disuelven en ella 2 g de NaOH y se comprueba que la temperatura de la disolucién es de 22 °C.
Calcula la entalpia de la disolucién de NaOH en esas condiciones.

OOk HO0
La entalpia de la disolucion del NaOH se invierte en calentar la disolucion y el calorimetro, luego:

Calor captado por el calorimetro + calor captado por la disolucion = m; - Ce - (t — to) + mp Ce (tr — 1) =
(me + mp) - Ce - (t—t,) = (0,025 + 0,102) kg - 4,18 kJ/Kg-°C - (22 — 20) °C = 1,062 kJ por cada 2 g de
NaOH . En donde m.; = equivalente en agua del calorimetro (masa de agua que capta el mismo calor
que el calorimetro y todos sus artlugios) y mp = masa de la disolucion = masa soluto + masa del
disolvente = 2 g + 100 g (densidad del agua 1 gr/ml) = 102 g y C. = calor especifico del agua (que
consideramos el de la disolucién pues 2 g de soluto frente a 100 de disolvente, lo modificaran
inapreciablemente).

Si referimos ese calor desprendido a un mol de soluto tendremos la entalpia de disolucién:

AHp = ¥062kJ 409deNaOH _ ., 1ol de NaOH.
2 gde NaOH 1mol de NaOH

Proceso exotérmico pues la disolucién cede calor al entorno aumentando su temperatura y la del

calorimetro.
OOk OOD

@@ Al anadir 10 g de NH4Cl a 100 g de agua, la temperatura del sistema desciende en 6 °C. Calcula
la entalpia de disolucion molar del NH,ClI especificando si es un proceso exotérmico o endotérmico.

OOORKEERRDO

Como en proceso de disoluciéon desciende la temperatura, es porque capta calor del entorno y por tanto
el proceso de disolucion es endotérmico.

Calor captado por la disolucién = mp -C, At = (10 + 100) -10° kg - 4,18 kJ/kg°C - 6 °C = + 2,76 kJ han
captado los 10 g de cloruro amonico al disolverse, luego:

2,76 kJ  53,5gdeNH,CI
10g de NH4Cl 1mol de NH,4CI

=+ 14,77 kd/mol de NH,CI.

D=

QOTIkERDOD
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@@ Cuando se disuelven 20 g de nitrato amonico (NH4;NO3) en 150 g de agua, la temperatura de la
disolucién disminuye en 9 °C. Calcula la entalpia de disolucién del nitrato amdnico en esas condiciones.

QOTIkERDOD

Como la temperatura de la disolucion disminuye, el proceso de disolucion capta calor y por tanto es
endotérmico. Hallamos primero el calor cedido por el proceso y luego, a partir de él, la entalpia de
disolucion.

Calor cedido a la disolucion en el proceso de disolucion = mp - C, - At = (20 g de soluto + 150 g de
disolvente) - 107 kg/gr - 4,18 kJ/Kg-°C - 9 °C = 6,4 kJ/ cada 20 g de nitrato disueltos, luego:

6,4 kJ 80gdeNH4NO3
20 gde NH4NO3 1mol de NH4NO3

AHp = =+ 25,6 kJ/mol de NH4sNO3.

OO ERKGOT
@@ Dada la reaccion: 2 Ag.0O (s) > 4 Ag (s) + Oz ().
a) ¢,Cual es el valor de AHR? Especifica si es una reaccion exotérmica o endotérmica.
b) Calcula el calor que se transfiere en el proceso cuando se descompone 1 g de Ag,0.
¢) Razona cual sera el signo de AS de la reaccion.
Datos: AH% Ag,0 (s) = -30,6 kd/mol.

botae o Sk o et
a) Se nos da la entalpia de la reaccién de formacion de la plata:

2Ag(s)+ 202(g) - Ag.0O(s) AH%=-30,6 kd/mol.

Y se nos pide la entalpia de la reaccion que es el doble de la inversa de la anterior, luego AHgr = - 2AH%
Ag,0O (s)=-2(-30,6)=+61,2 kJ, que al ser positiva es endotérmica.

1molde AgoO  +612kJ
2318gde AgoO 2mol de Ag,0

b) Calor transferido = 1 g de Ag.0 - =+ 0,132 kJ.

¢) A la derecha (productos) se forma 1 mol de gas y 4 de sdlido mientras que en los reactivos hay solo 2
moles de solido luego la entropia aumentara, AS > 0.

OO SGOD
. @@ Dadas las siguientes ecuaciones termoquimicas:
2H,0, () - 2H,0 (I) + Oz (9) AH=-196 kJ
N2 (g) +3Hx(g) - 2NH;(g) AH=-924 kJ

a) Define el concepto de entropia y explica el signo mas probable de AS en cada una de ellas.
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b) Explica si esos procesos seran o0 no espontaneos a cualquier temperatura, a temperaturas altas, a
temperaturas bajas, 0 no seran nunca espontaneos.

botae o Sk o eleer
a) Ponemos la definicién del libro:

La entropia, que se simboliza con la letra S y se mide en J/K, es una variable macroscdépica que refleja
el desorden microscopico del sistema. Es una funcién de estado y, por tanto, su variacion sélo depende
de los valores iniciales y finales de la entropia del sistema, no del camino ni de los pasos intermedios.

En la primera reaccion hay un aumento relativo en los productos (respecto de los reactivos) de un mol
gaseoso luego aumenta el desorden y por tanto AS > 0. Sin embargo en la segunda reaccién los
reactivos tienen dos moles mas sustancias gaseosas que los productos luego el desorden disminuye y
AS < 0.

b) La espontaneidad de una reaccion o proceso quimico se mide mediante la energia libre de Gibbs AG
= AH - TAS que ha de ser negativa para que sea espontaneo en ese sentido.

Primera reaccion: AH <0y AS > 0, como AG = AH - TAS < 0 para cualquier temperatura sera
espontaneo

Segunda reaccién: AH < 0 y AS < 0, cuando |AH| > |TAS| es decir a bajas temperaturas AG < 0 y el
proceso sera espontaneo pero a altas temperaturas |TAS| > |AH| y entonces AG > 0 y la reaccion no
sera espontanea en ese sentido sino en el contrario.

OOk

@® Dada la reaccion: N,O (g) - N, (g) + 1/2 O, (g) siendo AH%% = 43 kJ/mol; AS° = 80 J/mol K

a) Justifica el signo positivo de la variacion de entropia.
b) ¢ Sera espontanea a 25 °C? ; A qué temperatura estara en equilibrio?

OO ERROOD

a) Como los productos tienen medio mol de sustancias gaseosa mas, el desorden aumenta y, por tanto
AS > 0.

b) AG = AH - TAS =43 000 J/mol — 298 K - 80 J/mol-K = 43 000 J/mol — 23 840 J/mol = 19 160 J/mol >
0, luego el proceso directo no es espontaneo a esa temperatura. En el equilibrio AG=AH-TAS =0y

AH 43000 o
por tanto AH = TAS, despejando T =S =—Jmol =5375 K = 264,5 °C es la temperatura de
80
mol-K
equilibrio.
LoTets o 2 o S e

@@ Para una hipotética reaccion A+ B [» C enla que AH° = - 81 kd/mol; AS°= -180 J/mol K. 4 En
qué intervalo de temperatura sera espontanea?

QOO

Hallamos primero la temperatura de equilibrio, como en el ejercicio anterior:




. 3 TERMOQUIMICA

AH 81000 i
AG = AH - TAS = 0 y por tanto  AH = TAS, despejando T = S —TO =450 K=177°C es la
-180
molK

temperatura de equilibrio, para temperaturas mayores |[TAS| > |AH| = AG > 0 deja de ser espontaneo,
luego es espontaneo para temperaturas por debajo de 450 Ko 177 °C.

OOk

@@ Para la vaporizacion del agua: H,O (I) >  H,O (g) se sabe que: AH = 44,3 kJ/mol y AS = 119
J/mol K. Determina la espontaneidad, o no, de dicho proceso a las temperaturas de 50, 100 y 200 °C.

OOORRERRDO

Ot=50°, T=323K;AG =AH - TAS =44 300 J/mol — 323 K - 119 J/mol-K = 4 563 J/mol > 0, luego
proceso no espontaneo.

Ot=100°C, T=373 K; AG = AH - TAS = 44 300 J/mol — 373 K - 119 J/mol-K = - 1 378 J/mol < O,
luego proceso espontaneo.

Ot=200°C, T=473K; AG = AH - TAS = 44 300 J/mol — 473 K - 119 J/mol-K = -13 287 J/mol < 0,
luego proceso espontaneo.

OOORKERRDO

@@ Determina la variacion de energia libre de Gibbs en la combustion de la glucosa a 25 °C.
Datos: AG®(kJ/mol): CsH1206 (s)= - 911; O, (g)= 0,0; CO, (g)=-394,4; H,O (l)= - 237,2.

OOORREERRDOO
La reaccion de combustion de la glucosa es:
CeH1206 (s) + 60,(g) > 6CO2(g) + 6H,0 (L)

AGCreaccion = ZAGOproductos - ZAGOreactivos = [6 NG (COZ) +6- AG% (HZO)] - [AGof (CSH1206) + 6-AG% (02)] =
[6 (-394,4) + 6:(- 237,2)] - [(-911) + 6: 0] = - 2878,6 kJ/mol.

OOk kOO
@@ Dada la reaccion:
SiO,(s)+3C(s) SiC(s)+2CO(g)
a) Halla la entalpia de la reaccion.
b) Suponiendo que AH y AS no varien con la temperatura, ¢a partir de qué temperatura el proceso es
espontaneo?
Datos: ASg = 353 J/K mol. AH% (kJ/mol): SiC (s) = -65,3; SiO; (s) =-911; CO =-111.
LoTet o 2 o S e

a) AH  eaccion = 2AHC%(productos) - > AH(reactivos) = [AH%(SiC) + 2-:AH%(CO)] — [AH%(SiO,) + 3-AH%(C)]
=[- 65,3 + 2:(-111)] — [- 911 + 3-0] kd/mol = + 623,7 kJ/mol.
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TEMA 3 TERMOQUIMICA

mol-K
K=1494 °C, para T > 1767 K|TAS| > |AH| = AG < 0, ya que AS > 0 y AH > 0, luego por encima de esa
temperatura el proceso es espontaneo.

OOk

@@ Determina la variacién de la energia libre de Gibbs, a 25 °C, para la reaccion de combustion de 1
mol de mondxido de carbono. ¢ El proceso sera espontaneo?

Datos: AH% CO; (g) = - 393,5 kJ/mol ,AH®; CO (g) = -110,5 kJ/mol ; S°CO; (g) = 213,6 J/mol K; S°CO (g)
= 197,9 J/mol K; S°0, (g) = 205,0 J/mol K

Leeciel o 2 o S le)
Calculamos primero las variaciones de entalpia y entropia del proceso CO(g) + 72 O(g) > CO(g)

B¢ = SBHA(prOQUcls) - AHFreacivos) = LH(COS) - [BHE(CO) + 12LH(O) = | 3935) -
-110,5 + % - mol = - mol.

ASCreaciion = XS°(productos) - S(reactivos) = [S°(CO,)] — [SY(CO) + 1/2-S°(0,)] = [213,6] — [197,9 + ¥
-205,0] Jimol-K = - 86,8 J/mol-K.

Y ahora la variacion de la energia libre de Gibas:

AG = AH - TAS = - 283 000 J/mol — 298 K - (- 86,8) J/mol-K = - 257 133,6 J = - 257, 1kJ, que como es
negativa el proceso sera espontaneo a esa temperatura.

SOTRBKDO0
Para prefundizar

@@ El amoniaco (g) reacciona cataliticamente con el oxigeno molecular para dar mondxido de
nitrégeno y agua liquida. Determina, a presién atmosférica y 25 °C, el calor que se intercambia con el
entorno segun se realice el proceso a volumen constante o a presion constante.
Datos (kJ/mol): AH% NH; (g) = - 46,2; AH%NO (g) = +90,3; AH%H,0 (l) = -285,8.

Loeciel o 2 o St le)
El proceso es: 2NH;(g) + 5/20,(g) >  2NO(g) + 3H,O(L)
Hallamos primero el calor a presién constante que es la variacion de entalpia del proceso:
Qp = AH%caccion = 2AH%(productos) - > AH%(reactivos) = [2:AH%(NO) + 3-AH%(H,0)] — [2-AH°%(NH;) +
5/2-AH%(0O;)] = [2-(90,3) + 3- (-285,8)] — [2-(- 46,2) + 5/2 -0] kJ = - 584,4 kJ
Y ahora el calor a volumen constante:

Q, = Qv+ AnRT = Qv = Q, - ANRT =-584 400 J — (2 -2 — 5/2) - 8,31 J/mol-K- 298 K = - 578209 J = -

578,2 kJ.
OOORKERRDO
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@QD Calcula la variacion de energia interna que tiene lugar en la combustion de 50 g de ciclohexano
() si el proceso tiene lugar en condiciones estandar.

Datos (kJ/mol): AH% CsHa (1) = - 62 ; AHY; CO; (g) = -393,5; AHY; H,O (1) = -285,8.
QOISO

La variacion de energia interna es el calor intercambiado por el proceso a volumen constante, el
problema es, pues, similar al anterior.

El proceso es: CgHqz(L) + 902(g) -  6CO,(g) + 6H,0O(L)
Hallamos primero el calor a presion constante que es la variacion de entalpia del proceso:

Qp = AH%eaccion = 2AH°(productos) - > AH%reactivos) = [6:AH°(CO;) + 6-AH%(H,0)] — [AH%(CeH12) +
9-AH%(0,)] = [6:(-393,5) + 6- (-285,8)] — [(- 62) + 9 -0] kd =-4 013,8 kJ

Y ahora el calor a volumen constante:

Q, =Qv +AnRT = Qy = Q, - AnRT =-4 013 800 J — (6 -9) - 8,31 J/mol-K- 298 K = - 4006371 J = -
4006,4 kdJ/mol.

La variacion de energia interna sera pues AU = Qy = - 4006,4 kJ/mol, pero nosotros tenemos 50 g de
ciclohexano no un mol, luego:

_-40064 kJ 1molde CgHyp
1moldeC6H12 84gdeCeH12

50 gde CGH12 =2 384,8 kJ.

OO OD
@@ Durante la fotosintesis, las plantas verdes sintetizan la glucosa segun la siguiente reaccion:

6CO»(g)+6HO() O  CeHOs(s)+60,(g) AHg =2 815 kJ/mol.

a) ¢,Cual es la entalpia de formacion de la glucosa?

b) ¢ Qué energia se requiere para obtener 50 g de glucosa?

¢) ¢Cuantos litros de oxigeno, en condiciones estandar, se desprenden por cada gramo de glucosa
formado?

AH®; H,0 (1) = -285,8 kJ/mol; AH% CO, (g) = -393,5 kJ/mol
OOk DOD

a) AHReaccién = ZAH°f(productos) - ZAH°f(reactivos) = [AHof(C6H1206) + G'AHOf(Oz)] - [6'AH°f(COz) +
6-AH%(H,0)], de donde podemos despejar la entalpia de formacién de la glucosa:

AHC(CsH1206) = [AHRreaccion + [6:AH%(CO;) + 6:AH%(H,0)] - 6-:AH%(0,)] = (2 815 + 6:(-393,5 — 285,8)) = -
1260,8 kJ/mol de glucosa.
b) Supongo que se refiere en la reaccién de fotosintesis y no en la de formacion de glucosa

2815kJ  1molde glucosa

Energia =
1mol de glucosa 180 g de glucosa

-50 g de glucosa = 782 kJ se necesitan.
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1mol de CgH120g 6 moles de O,
180 g de C6H1206 1mol de CGH1206
presion de P =1 atmy T = 25°C + 273 = 298 K, ocupan un volumen:

¢) Moles de oxigeno= 1 g de CgH+,0s - = 0,033 moles, que a una

_NRT _ 0,03:0,082-298
P 1

\Y = 0,81 L.

OOORREERRDO

@@ Una mezcla de 5,00 g de carbonato calcico e hidrogenocarbonato de calcio se calienta hasta la
descomposicion de ambos compuestos, obteniéndose 0,44 g de agua. Si las ecuaciones de
descomposicién son:

CaCO; . CaO + CO,
Ca(HCO;), . CaO + 2 CO»+ H,0

a) Indica cual es la composicion de la mezcla en % en masa.
b) Calcula el calor que se tiene que suministrar para descomponer 10 g de carbonato de calcio.

Datos: AH% CaCO; = - 1206 kJ/mol; AH% CaO = - 635 kJ/mol; AH% CO, = -393 kd/mol.
OOk OOD

a) Como el agua lo produce so6lo la descomposicion del hidrogenocarbonato:

1mol de H,O 1mol de Ca(HCO3 ), 162 gde Ca(HCO3),

0,44 g de H,0 -
18 gde H,0O 1mol de H,O 1mol de Ca(HCO3),

= 3,96 g de Ca(HCO3),

masa de Ca(HCO3)

masa de mezcla
79,2 = 20,8 % de CaCOs.

El % de Ca(HCO;), = 2 100 = @-1 00= 79,2 % de Ca(HCOs), vy, por tanto 100 —
g

b) Hallemos la entalpia de reaccion de carbonato:

AHgeaccion = 2AH%(productos) - > AH%(reactivos) = [AH%(CaO) + AH%(CO,)] — [AH°(CaCO3)] = ( - 635 —
393) — (-1 206) = + 178 kd/mol

1mol de CaCO3 178 kJ

=17,8 kJ.
100 gde CaCO3 1mol de CaCO4

Calor suministrado = 10 g de CaCO; -

QOTIkERDOD

@@ En la obtenciéon de CaO a partir de la descomposicion del carbonato calcico se necesitan 179
kd/mol de CaO. Si se utiliza gas propano como combustible y el rendimiento del proceso es del 75 %,
¢, qué cantidad de propano se consume en la obtencion de 1 t de CaO?
Datos (kJ/mol): AH® CO, (g) = - 393,5; AH® H,O (l) = - 285,8 ; AH% C3Hs (g) = -103,8.

SOOIk kOO

La reaccion de descomposicion es: CaCO3; [  CaO + CO,
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Y la reaccion de combustion del propano, que proporciona la energia para la descomposicion del
carbonato calcico, es:

CsHg(g) + 502(g) - 3CO2(g) + 4H0(L)
Hallamos la entalpia que libera esta reaccion de combustion:

AHReaccién = ZAHOf(prOdUCtOS) - ZAHOf(reaCtiVOS) = [3AH°f(C02) + 4AH°f(H20)] — [AHOf(C3H8)' 5'AH°f(Oz)]
= [(3( - 393,5) + 4-(- 285,8)] — [( - 103,8) + 5:0] = - 2 220 kJ/mol

1moldeCaO  179kJ  1molde C3Hg 44 gde C3Hg 100

1tde CaO = 10° g de CaO -
56gde CaO 1moldeCaO  2220kJ 1moldeC3Hg 75

=84 470gde

propano son necesarios.

QOO OOD

@@ La combustién de la glucosa, CsH1206, en el metabolismo humano genera una energia de 2 813
kd/mol. Si el torrente sanguineo absorbe 25 moles de oxigeno en 24 horas, jcuantos gramos de
glucosa se pueden quemar al dia? ;Qué energia se producira en esa combustion?

OOORREERRDOO
La reaccion de combustion de la glucosa es:

CeH12056 (S) + 602(9) [N 6C02(g) + 6H,0 (L)

1mol de C6H1206, 180 kg

Masa de glucosa = 25 moles de O, -
6 molesde O, 1molde CgH420¢

=750 g de glucosa.

1mol de CgH1204 2813 kJ

=11721 kJ.
6 molesde O, 1molde CgH5,04

Energia liberada = 25 moles de O, -

QORI

@@ En un hotel hay que calentar diariamente una media de 20000 litros de agua de 18 °C a 45 °C
utilizando gas natural (metano) para ello. Calcula:

a) El consumo diario de gas natural, si el rendimiento del proceso es del 90 %.
b) El coste econdmico que eso supone si el m?, medido en condiciones normales, cuesta 0,8 euros.

AH; (metano) = - 890 kd/mol; ce (H,0) = 4,18 kd/kg K
Lotaten o - o e tete

a) Hallemos primero el calor necesario para calendar los 20 000 L = 20 000 kg de agua desde t, = 18°C
hasta t; = 45 °C:

Q=m"ce (tr—t;) =20 000 kg - 4,18 kJ/kg-K - (318 — 291) = 2 257 200 kJ
Este calor lo ha de suministrar la combustién del metano con un rendimiento del 90 %, luego:

1mol de CH, 100 16 gde CH, 1kgde CH,
890kJ 90 1mol de CH, 1000 gde CH,

Masa de metano = 2 257 200 kJ - = 45,08 kg de metano.
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b) Hallamos los moles de gas metano necesarios y después mediante la ley de los gases perfecto
calculamos el volumen que ocupan y su coste:

1mol de CH, 100 224LdeCH, 1m®deCH,  08¢€

moles de CHy(g) = 2 257 200 kJ -
890 kJ 90 1molde CH, 1000L de CHs 1m3 de CH,4

=50,5€

OOk OOD
@@ Dadas las siguientes reacciones, calcula:

(1)12(9) +H2(9) - 2 HI(g) AH;=-3,3kJ
(2) 1, (s) +H2 (9) 3- 2 HI () AH, = +50,2 kJ
(3) 1,(g) + Hz (@) 3> 2 HI (ac) AH; =-112kJ

a) El calor latente de sublimacion del yodo.

b) La entalpia de disolucion del HI (g).

¢) La energia necesaria para disociar en sus componentes el yoduro de hidrogeno encerrado en un
matraz de 2 litros a 25 °C y 900 mmHg.

OO OD
a) La reaccién de sublimacion del yodo es: Ix(s) > 1x(g), para hallar la variacion de entalpia de esta
reaccion utilizamos la ley de Hess, haciendo (2) — (1):

2 (s) + Ha(@) - 2HI(g) AH, = +50,2 kJ
2 Hl(9) b l2(9) +Ha2(@) -AH;=+33kJ
I2(s) 3 1x(9) AHg = 50,2 +3,3 = 53,5 kd/mol

b) La reaccion de disolucion del ioduro de hidrégeno (a acido iodhidrico) es HI (g) > HI (ac); para
hallar la variacion de entalpia de esta reaccion utilizamos la ley de Hess haciendo -1/2 (1) + 2 (3):

HI (9) - 1/212(9) + 2H2 (9) -% AH, = 1,65 kJ
%la(g)+'%2H,(g) O HIl(ac) +1/2 AH; = - 56kJ
HI (g) b Hl(ac) AHs = - 54,35 kJ

¢) Hallamos primero los moles de ioduro que tenemos encerrados en el matraz:

900 mmHg_2L
mmHg
p.\/ 760 ;
n= = tanl1_ =0,0969 moles de HI (g), que segun la ecuaciéon (1) necesitaran para
RT 0,0822 ™V --208K
mol-

disociarse (en sus componentes en estado gaseoso) una energia:

E disociacion = 0,0969 moles de HI & =0,16 kJ
2moles de HI
DOk RDOD
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@(D Halla la variacion de entalpia de la reaccion:
CH3CH,OH (1) + O, (g) > CH3COOH (1) + H,O (1)

Sabiendo que al quemar, en condiciones estandar, 1g de etanol y 1g de acido etanoico, se obtienen
29,8 KJ y 14,5 kJ, respectivamente.

SOk EBRROID
1 g de etanol son = 1 g de CH3CH,OH - 1mol de etanol _ 0,022 moles de etanol.
46 g de etanol
1 g de acido etanoico son = 1 g de CH;COOH - 1mol de CH3COOH _ 0,017 moles de etanol.
60 g de CH3COOH

Las reacciones de combustion del etanol y el acido etanoico son:

CHaCHOH (1) + 305(g) 0o 2CO,(g) + 3H,0()  AHe, = — 228K _ 4376 8 ku/mol,
0,022 moles
145 k)
CHsCOOH (I) + 20,(g) . 2COy(g) + 2H,0()  AHo, = — 129K _ 476k jmol.
0,017 moles

Para hallar la variacién entalpica de la reaccién pedida hemos de hacer : Primera — segunda

CH3CH,OH (1) + 30,(g) 0. 2CO,(g) + 3H,0()) AH°, = - 1370,8 kJ
2C0,(g) + 2H0(1) 0. CH3COOH (1) + 204(g) -AHP, = + 870 kJ
CH4CH,0H (1) + O, (g) . CHCOOH (I) + H,0 () AHog = - 1370,8 + 870 = - 500,8 kJ

- Como en la primera reaccién hay 3 moles de oxigeno en el primer miembro y en la segunda 2 moles de oxigeno al sumar queda un mol de
oxigeno en los reactivos, analogamente 3 moles de agua en los productos de la primera menos un mol en la segunda queda un mol de agua
en los productos.

OOORKEERRDO

@®) calcula la variacion de entalpia estandar de la hidrogenacion del etino a etano:
a) A partir de las energias de enlace.
b) A partir de las entalpias de formacion.

Energias de enlace (kJ/mol): C - H=415; H- H=436; C - C =350; C =C =825, AH% (kJ/mol): etino =
227; etano = -85
OOk OOD
La reaccion de hidrogenacién del etino es:
CH=CH+2Hxg) 3 CH;—-CH;s(g)

a) AHyigrogenacisn = 2.(€nergia enlaces rotos) - >(energia enlaces que se forman) = [(C =C) + 2(H — H)] —
[4(C—-H)+(C—-C)] =(825 + 2- 436) — (4-415 + 350) = - 313 kJ/mol.

b) AHpigrogenacion = 2AH%(productos) - 2AH(reactivos) = [AH%(CH3 — CHj3)] — [AH°%(CH = CH)] = - 85 —
227 = - 312 kJ/mol.

OOORKERRDO

FIL.LERATO — Mc Graw Hill



TEMA 3 TERMOGUIMICA

@@ Dada la reaccion, en condiciones estandar:
2CHOH () +30,(g) & 4H,O (L) +2CO,(g) AHg=-1553 kJ
Demuestra si el proceso es espontaneo.
Entropias estandar (J mol” K'): CH3OH (1) = 126,8; O, (g) = 205,0; H,0 (1) = 70,0; CO, (g) = 213,7

SOTAkaRROOD
Para estudiar la espontaneidad de un proceso quimico hemos de calcular su AG = AH - TAS. Como la
variacion entalpica se nos da, hemos de calcular la variacién entropica:

ASCeacsion = Y.S°(productos) - Y.S(reactivos) = [4-S°(H,0) + 2-S°(CO,)] — [2-S%(CHsOH) + 3-5%(0,)] =
[4-70,0 + 2:213,7] — [2-126,8 + 3-205,0] J/mol-K = - 161,2 J/mol-K.

Teniendo en cuenta que la variacion entalpica por mol de mentano es AH = —1553kJ =-776,5 kdJ/mol, y

2moles
que al estar en condiciones estandar T = 25°C + 273 = 298 K tenemos:

AG = AH - TAS = - 776 500 J/mol — 298 K- (- 161,2 J/mol-K) = - 728 462,4 J/mol, luego la reaccién si es
espontanea ya que la variacién de energia libre es negativa.

OOk

@QD En la fabricacion del acido sulfurico mediante el método de contacto, a 400 °C se produce la
oxidacion:
280,(9)+02(g9) & 2S05;(g) AHgr=-198,2 kJ

a) Si el proceso se realiza a volumen constante, ;qué calor se desprende en la oxidacién de 96 g de
SO,?
b) Justifica por qué la disminucion de la temperatura favorece la espontaneidad de dicho proceso.

OOORREERRDO

a) Se nos da la entalpia que es el calor desprendido en el proceso a presion constante Q, = - 198,2 kJ/ 2
moles de SO, = - 99,1 kd/mol. Como el incremento en el numero de moles gaseosos es An = moles
finales — moles iniciales = 2 — 3 = -1, podemos hallar el calor desprendido a volumen constante
mediante:

Q, = Qv + AnRT es decir Qy = Q, - AnRT = - 99100 J/mol — (-1 mol- 8,31 J/mol-K-673 K) = - 93507 ,4
J/mol de SO.,.

Como en proceso no interviene un mol de SO, sino 96 g, el calor desprendido sera:

Q =96 g de SO, imolde SO; . (- 93507,4 J/mol de SO,) = - 140 261 J se desprenden
64 gde SO,

b) Como en los productos hay dos moles de sustancias gaseosas y en los reactivos tres moles, el
numero de moles disminuye y, por tanto, disminuye el desorden siendo la variacion de entropia
negativa, AS < 0, como AH < 0, la variacidon de energia libre de la reaccion AG = AH - TAS, sera
negativa (proceso espontaneo) cuando |TAS| < |AH| es decir para temperaturas bajas, menores que
|AH|/|AS| que seria la temperatura de equilibrio.

OOk
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@@ Determina a partir de qué temperatura la combustion del etanol es espontanea:

C,HsOH(l) 160,7 -277,6
0, 205 0,0
H,O () 70,0 - 285,8
COs (9) 213,6 -393,5
QOISO

La reaccion de combustion del etanol es: CH;CH,OH (1) + 30, (g) > 2CO, (g) + 3H,0(1)
Primero hemos de calcular la temperatura de equilibrio, en la cual AG = 0, es decir T = AH/AS para lo
cual necesitamos la variaciones entalpica y entropica del proceso:

AH  ompusiiom = 2AH%(productos) - > AH%(reactivos) = [2-AH°(CO;) + 3-AH%(H,0)] — [AH%(CH3CH,0OH) +
3-AH%(O,)] = [2:(- 393,5)+3:(-285,8)] — [- 277,6 + 3-0] kJ/mol = - 1366,8 kd/mol.

ASCompustion = 2.S°(productos) - >.S°(reactivos) = [2:S°(CO,)+ 3- S°(H,0)] — [S°(CH3;CH,0OH) + 3-S°(0,)]
=[2-213,6+ 3-70,0] — [160,7 + 3-205,0] J/mol-K = - 138,5 J/mol-K.

AH -1366800 i
Luego Tequiibrio = — = mol —g 868,6 K, suponiendo que tanto H como S no varian con la
AS J
-1385——
mol-K

temperatura.
Como tanto AH como AS son negativas la reaccion sera espontanea cuando |TAS| < |AH|, es decir para
temperaturas menores de 9 868,6 K que es la de equilibrio que es el valor que hace |TAS| = |AH].

COOAkEO00
DO

a) Justifica si la hidrogenacion del eteno a etano es un proceso espontaneo a 25 °C.
b) Si no lo es, ¢,a partir de qué temperatura lo sera?

C,H, (9) 209 52,3
C,Hs (9) 229,0 -84,7
H2 (9) 130,6 0,0

Colele = o = SeTene

a) La reaccién de hidrogenacion del eteno es: CH, =CH, (g) + Hx(g) &  CH3; — CH5 (g)
Para justificar su espontaneidad hemos de calcular la variacion de la energia libre AG = AH - TAS, y
para ello necesitamos los balances entalpico y entropico:

AH%higrogenacion = 2AH(productos) - > AH(reactivos) = [AH%(C2He)] — [AH’(C2H4) + AH%(Hy)] = [- 84,7] —
[52,3 + 0] kd/mol = - 137 kd/mol.

ASChigrogenacion = 2.5°(productos) - >S°(reactivos) = [S°(C,Hg)] — [S°(CoH4) + S°(H2)] = [229] — [209 +
130,6] J/mol-K = - 110,6 J/mol-K.

Ahora ya podemos hallar AG = AH - TAS = - 137 000 J/mol — 298 K - (- 110,6 J/mol-K) = - 104041,2
J/mol que como es negativa significa que el proceso es espontaneo a esa temperatura.
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AH -137000 i
b) Hallamos la temperatura de equilibrio Tequiibio = — = mol _4 2387 K, suponiendo que
AS J
-110,6
mol-K

tanto H como S no varian con la temperatura.
Como tanto AH como AS son negativas la reaccion sera espontanea cuando |TAS| < |AH|, es decir para
temperaturas menores de 1 238,7 K que es la de equilibrio, valor que hace |TAS| = |AH]|.

OO ERDOD

@@ La vaporizacién de un mol de mercurio a 350 °C y presion atmosférica absorbe 270 J/g. Calcula:

a) El trabajo de expansién realizado en kd/mol.

b) La variacion de energia interna experimentada.

¢) EL incremento de entalpia del proceso.

d) Si la variacién de entropia en este proceso es AS = 86,5 J/mol K, ;a partir de qué temperatura el
proceso es espontaneo? Datos: M, (Hg) = 201; densidad (Hg) = 13,6 g/mL

OOk OOD
a) El procesoes Hg (L) > Hg(g)
Como inicialmente el mercurio estaba en estado liquido la variacion de volumen del gas sera,

practicamente, el volumen que ocupa en las condiciones finales, es decir:

atm-LL

ART 1mol-0,082 (350 +273)K

V= = molK = 51086 L
P 1atm

Luego el trabajo de expansion es:

013J . 54750=518kJ
1atmL

b) Como el calor del proceso se nos da en J/g sélo haya que pasarlo a kdJ/mol:

Wg=-pAV =-p-V=-1atm - 51,086 L =-51,086 atm-L = - 51,086 atm-L

Quunccion = 270J 1kJ 201gdeHg _ 54,270 kJ/mol

1g 1000J 1mol de Hg
Ahora podemos hallar la variacion de energia interna AU =W + Q =- 5,18 + 54,27 = 49,09 kJ.

C) AH = Qreaccién B 54,27 kJ/mOI

AH 54270 i
d) Hallamos la temperatura del equilibrio Tequiibrio = E = —Jmol =627,39 K, suponiendo que tanto
86,5
mol-K

H como S no varian con la temperatura. Como tanto AH como AS son positivas la reacciéon sera
espontanea cuando |TAS| > |AH|, es decir para temperaturas mayores de 627,39 K que es la de
equilibrio, valor que hace |TAS| = |AH].

QOO ERROOD

FIL.LERATO — Mc Graw Hill



TEMA 3 TERMOGUIMICA 40/44)

@@ Justifica la veracidad o no de las siguientes afirmaciones:

a) En algunas reacciones, el calor de reaccion a presion constante equivale a la variacion de energia
interna.

b) Si un sistema absorbe calor y no realiza trabajo, su energia interna aumenta.

¢) El calor de vaporizacién siempre es mayor a volumen constante que a presion constante.

d) Las entalpias de formacion de un compuesto pueden ser positivas o negativas.

e) La entalpia estandar de formacién del Hg(s) es cero.

f) La evaporacion es un proceso exotérmico, por eso nos refrescamos cuando estamos mojados, y el
agua se evapora con el aire.

g) La entalpia de disolucion del NHsNO; es de +26,2 kd/mol; por eso, su disolucion se utiliza para enfriar
el entorno.

h) La condensacion es un proceso espontaneo.

i) Todas las reacciones exotérmicas son espontaneas.

j) En las reacciones espontaneas la variacion de entropia es positiva.

k) La vaporizacion del agua es un proceso entropico y endotérmico, por eso solo es espontaneo a partir
de cierta temperatura.

I) La reaccion de combustiéon del butano es espontanea a cualquier temperatura.

m) Muchas reacciones endotérmicas son espontaneas a altas temperaturas.

n) Para una determinada reaccion en la que AH < 0 y AS > 0, un aumento de temperatura favorece la
espontaneidad de la reaccion.

SOOIk kOO
a) Como AU = Qy = Qp - AnRT, solo sera la variacién de energia interna igual a Qp en las reacciones en
que no haya variacion en el numero de moles de sustancias en estado gaseoso de los reactivos a los
productos es decir cuando An = 0.

b) Como AU =W + Q y W =0, entonces AU = Q, si el sistema absorbe calor Q > 0 y por tanto también
AU = Q > 0y si la variacion de energia interna es positiva es por que ha aumentado AU = Ugna — Uinicial >
O = Uﬁnal > Uinicial-

c) Como Qy = Qp - AnNRT, dependera de la variacién en el numero de moles ( de sustancias gaseosas),
Sian=0=Qy =Qp
si «SiAn>0=Qy <Qp
SiAn<0=Qy >Qp

d) Como AH% = YAH%productos) - >AH%reactivos) y en una reaccién de formacion todos los
reactivos, por definicién, son elementos, AH% = > AH%(productos) y dependera de como sea el calor que
se desprende o absorbe a presion constante, si es absorbido sera positivo y si es desprendido o cedido
por el sistema sera negativo.

e) Como el mercurio en condiciones estandar es liquido es calor de formacion del mercurio en estado
sélido no sera nulo.

f) La evaporacion es un aumento de volumen y por tanto una expansioén que capta calor del sistema por
eso el sistema baja de temperatura y se refresca.

g) El proceso de disolucion del nitrato amoénico es endotérmico (AH > 0) luego capta calor de la
disolucion al disolverse pero no del entorno, si entendemos entorno todo lo que no es el sitema.

h) La condensacién (paso de vapor a liquido) necesita que el sistema pierda calor para disminuir su
temperatura hasta la de rocio luego AH < 0, ademas el orden aumenta al pasar de estado gaseoso a
estado liquido, luego AS < 0, por tanto habra una temperatura por encima de la cual |TAS| > |[AH| y AG >
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0 el proceso no sera espontaneo, es decir puede haber sustancias cuya temperatura de rocio haga que
AG > 0y el proceso seria no espontaneo.

i) Las reacciones exotérmicas AH < 0 pero si AS < 0 para valores de la temperatura que |TAS| > |AH],
entonces AG > 0 y el proceso no sera espontaneo en ese sentido.

j) Hay reacciones espontaneas en las que AS < 0 para ello basta sea exotérmica y ademas la
temperatura de la reaccion sea tal que |[TAS| < |AH| pues entonces AG < 0.

k) En proceso de vaporizacién AS > 0 (paso de liquido a gas, aumento del desorden y de la entropia) y
ademas es endotérmico (el sistema capta calor) AH > 0, pero, en teoria, pueden darse sustancias en las
que su punto de ebullicion sea tal que |[TAS| > |AH| y sea espontaneo el proceso, luego es correcto.

[) La reaccion de combustion del butano C4H4 (g) + 13/2 O, (g) -  4CO; (g) + 5H,0 (L) es exotérmica
AH < 0 y el desorden disminuye es decir AS < 0 luego para temperaturas altas cuando |TAS| > |AH]|
entonces el proceso sera no espontaneo, AG < 0, al contrario de lo que dice el enunciado.

m) En una reaccion endotérmica AH > 0 y si la variacion entropica también es positiva AS > 0, a altas
temperaturas cuando |[TAS| > |AH|, entonces el proceso sera espontaneo, pero si la entropia de la
reaccion disminuye, AS < 0, nunca sera espontanea.

n) Como AG = AH - TAS y para que sea espontanea esa variacion ha de ser negativa cuanto mayor
sea el valor de T mas negativa sera la variacion de energia libre y mas espontanea sera.

QOTIkERDOD
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