Fijate en los siguientes fotos. Fn cads recipiente se esti produciends une
transformacién. jQué intercambian entre si el sistema y el entorne?

QOO

En la primera figura el sistema intercambia con el entorno materia
y energia el sistema es abierto.

En la segunda, si el tap6n es hermético sblo se intercambia
energia, el sistema es cerrado.

En el tercero el sistema es aislado pues no intercambia ni materia ni energia.

OOk DOD
Aotividades

M Celewls la cantidad de calor gue hay gue comunicar o 7 mol de agua, en fase liguida o 700 °C pare gue se
transforme en vapor y aleance bos 200°C.

Datos: Lyap= 2,2 - 10 ® J/Kg; Cevap= 1 850 J/kg K

QOO OOD
m = 1 mol de H,0 = 1 mol de H,0~2998H20 _ 150 4o h,0.
1mol de H,O

1= 100 °C; T, = 373 K
t,=200°C; T,=473 K

Partimos de agua liquida a 100°C a la que hay que comunicar un calor Q; para transformarla en
vapor a 100°C y luego un calor Q, para aumentar la temperatura de ese vapor desde 100°C hasta
200°C:

H.O (liquida a 200°C) O . H,O (vapor a 100°C) O 8. H,O (vapor a 200°C)

Q=01+ Qs =M Luay + M-Covap(Tz — T1) = 0,018 kg-2,2-10°I/kg + 0,018kg- 1850 ﬁ (473 — 373) =
g.

39600 J + 3330 J =42 930 J.
OOORKERRDO

Caleuls ol trabajo de expansién gue experiments un sistema formadeo por 7 mol de agua liguide o 700°C gue se
calients hasote gue su temperature pasa e 200°0. Supén gue la presién es en todo moments, de 7 atm y que el vapor de
sgua se comporta como un gas ideal.

Dato: considera que p aguaiiquica = 1 9/mL a cualquier temperatura.

OOORKEERRDO

Mientras el agua permanece en estado liquido no se expansiona y una vez convertida a vapor
consideramos que se comporta como un gas ideal.

W = - p(Va — Vi) = - pV2 + pVy = - NRT, + nRT; = nR(T; — T,) = -1.0,082:100 = -8,2 atm-L = -8,2

atm-L-101,3 J/atm-L = - 830,66 J.
OOOPReKDOD
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@) Catlowta ot trabeje de expancién que experiments un sistema formade por 7 g de nitrégenc gaseose que se encuentra
inicialmente o 7 atm de presién g o una temperature de 27°0, cuando sigue estos processs:

a) Enpansion o presién constante haste duplicer su velumen, seguida de une transformacién o volumen constonte hasta
reducir su presién o le mited.

D) 7ransformacion a volumen constante hasta reducir su presion a la mitad seguida de expansion o presién constante
haste duplicar el velumen.

C) Expansién isotirmica hasta gue ba presion se reduce o la mited.

OO ERDOD

Si suponemos para el N, comportamiento de gas ideal, unamasam=7gap=latmy T =27 +
273 = 300 K, ocupa un volumen inicial:

o MRT 7/9’ 0082 at":'l'; 300K
Vo= o PM _ £60/MO mo~ =615L
p p latm

a) Wr = Wp—gte + Wyzcie =-PAV +0=-p (Vo—-V1)=-p(2Vo— Vo) =-2p =- 2 atm-L =- 2 atm-L - 101,3
J/atm-L =-202,6 J.

D) W+t = Wisocsrico + Wisobarico = 0 + (' Yo pAV) =-101,3J.
¢) Si la presion se reduce a la mitad y T = cte el volumen final V = 2V, luego el trabajo:

W = —nRTInVl = —nRTIn% = -nRTIn2 = - 1.0,082-300:In2= - 17,05 atm-L = - 17,05 atm-L- 101,3

0 VO
JatmL =-1727,3J.
QOTHKSRDOD

Calcula la variacion de energia interna que experimenta un sistema formado por 1 mol de agua liquida
a 100 °C que se calienta hasta que su temperatura pasa a 200 °C. Se considera que la presion se mantiene en
todo momento igual a 1 atm y que el vapor de agua se comporta siempre como un gas ideal.

Datos: C evap = 1 850 J/(kg K); L vap = 2,2 - 10° J/kg; Pagualiquida = 1 @/mML a cualquier temperatura.

QOO

El proceso tiene dos fases, en la primera el agua liquida se transforma a T = cte en vapor y
después el vapor de agua se expansiona a presion constante hasta que su T = 473 K:

H.O (liquida a 200°C) O [P¥™9. H,O (vapor a 100°C) O I5*%4"f8,  H,O (vapor a 200°C)

En el proceso isotérmico AU = 0 y en el isobarico AU = Qp, — p AV = M-Ce vap (T2 — T1) - p(V2 — V1)

= M-Ce Vap'(Tg - Tl) - pVg + le =-nRT, + nNRT; = m-ce vap'(Tz - T]_) + nR(Tl - T2) =0,018kg 1850 ﬁ
ok

(473 -373) -1-0,082:100 = 3330 J -8,2 atm-L = 3330 J -8,2 atm-L-101,3 J/atm-L = 3330 J - 830,66 J = 2
500 J.

QOO ERRDOD
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&) Razena i ec posible gue un sistema realice trabaje cin gue se le comunigue calor. ;Podré hacerle
indefinidamente?

OVOkikOO
Si a expensas de su energia interna, pero cuando esta se agote no podra continuar realizando

trabajo.
QOSSO

) g&aé relacién hay en uwn procese isotérmice entre el calor y el trabaje gue el sistema intercambia con su
entorne?

OO RO

Segun el primer principio AU = Q + W y si la transformacién es isotérmica AU = 0, luego Q = - W,
es decir si capta calor realiza trabajo y si recibe trabajo cede calor.

OO ERRDOD

@ la variacién de entelpia del procese en el gue se guema 7 mol de gas butane pare dar diéride de carbono y
sgue liguida es de -2 378 £J/mel. Determina el calor gue se desprenderd si el procese tiene lugar o volumen
constante y o 25°C.

OOk ERRDO0

La reaccion de combustion es:
CsH10(g) + 13/20,(g) > 4CO,(g) + 5H,0(l): AH = - 2 878 kJ/mol
La variacién del numero de moles de las sustancias gaseosas es An = moles finales — moles
inciales =4 — (1 +13/2) =4-15/2 =-7/2.
Luego como Q, = AH = Q, + AnRT = Q, = AH - AnRT = -2 878 000 J — (-7/2)-0,082-298-101,3 J
=-2878000J+8664J=-2869 336 J.
Leeciel o 2 p o S le)

@B INS| Cuande se realiza la combustion de glucosa (C6H#T206) en una bomba calorimétrica de volumen constante, se
4

vbserva gue se desprenden 2559 A7 por cada mel de azicer gue se quema con producciin de diéride de carbone gaseose

4 vaper de ague. Determine lo variacion de ba entalpia del procese de combustion de ba glucose ¢ 25°C.

botae o Sk o eleer
La reaccion es: CgH1,06(S) + 60,(g) >  6CO,(g) + 6H,0(g), luego la variacion en el nUmero de
moles gaseosos es An =12 — 6 = 6.
AH =Q, + AnRT =- 2559 000 J + 6-0,082:298:101,3 J = - 2 544 148 J.

QOO ERDOD

Froceso exatermico

9 Teniende en cuenta los datos de la figure de la izguierds,
escribe la ecuacién termogquimica y representa el disgrama entilpice
del procese de descomposicion del C0 () en sus ebementos.

Clg) + 172 0y (3)

entalpia (H)

M =105k

OOk OOD
CO(g) 3» C(s)+% Ox(g) AH =+ 110,5 kd/mol

Y el diagrama entalpico se representa en la figura siguiente:




Proceso endotérmico

C(s) + 142 0, (g)

entalpia (H)

CO(m)

MM o= +1105kd

OOk DOD
@0 Con los datos de la figure adjuntsa escribe la ecuacion

termoquimica y represente el diagrama entilpice del procese en el
gue se forma T mel de #90 a partir de bos elementos gue bo integran.

OOTRERROOD

La ecuacion termoquimica del proceso de formacion
del HgO es:

Hg(l) + 1/20,(g) 3> HgO(s); AH = - 90,7 kJ/mol

El diagrama entalpico se representa en la figura
siguiente:

Froceso exotermico

Huly +1:2040)

entalpia (H)

& =907k

entalpia (H)

ZHgOs)

Froceso endotérmico

2Hgily + 02(93'

MM o= + 181 4k

QOO
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Mm Para conocer ba entalpio de disolucion del NoOH (), se realize lo siguiente experiencia. £n un calorimetre
cuye equivalente en agua 60 25 p se intreducen 700 mi de agua y se comprucba gue la temperature del sistema es 76
°C. Se ahaden 2 g de lentejas de Nal¥ gue al disolverse, hacen gue la temperatura del sistema llegue o« 20°C.

Determine la variacién de entalpia del proceso.

Dato: supdngase que el calor especifico de la disolucién y su densidad coinciden con los del agua: ce =4 180 J/kg K; p =1 g/mL
OOk OOD

El calor desprendido en el proceso es la suma de los calores que absorbe el propio calorimetro y
el que absorbe la propia disolucién:

AH = Qp = Qcalorl’metro + Qdisolucic’m = Me- C- AT + md'C'AT
En donde:

me = equivalente en agua del calorimetro = 25 g de H,O = 0,025 kg de H,0.

¢ = calor especifico del agua y de la disolucién = 4 180 J/kg-K.
AT=T,-T;=(20+273) - (18 + 273) =20-18 =2 K.

Mg = masa de la disolucion = masa del soluto + masa del disolvente = 2 g de NaOH + 100 g de agua =
102 g de disolucion = 0,102 kg.

Sustituyendo estos datos en la formula anterior tenemos:

AH = Qp = Qcalorimetro + Qdisolucién = Me- C- AT + my-C-AT = C'AT(me + md) =4 180 - 2( 0,025 + 0,102) =1
061,7 J, que serian negativos pues son energia desprendida.
Si tenemos en cuenta que 1 mol de NaOH = 40 g de NaOH, para expresar la entalpia molar:

_ -10617) 40gdeNaOH
2gdeNaOH 1mol de NaOH

=- 21,234 kJ/mol.

QOO ERRDOD

|I| En un calorimetre cuye equivalente en agua es 25 g s introducen 7100 mi de disobucion de #0/ 05 M y se
shaden 2 g de lentejas de NaOH. Se observe que, al diselverse estas la temperatura del sistema, gue ere de 76°6, pasa
¢ 27°C. Determina ba variacién de entalpia del proceso.

Dato: supdngase que el calor especifico de la disolucién y su densidad coinciden con los del agua: ce =4 180 J/kg K; p =1 g/mL

OOORKERRDO

El ejercicio es similar al anterior pero ahora ocurre una reaccion quimica en lugar de una
disolucion:
HCl(aq) + NaOH(aq) - NacCl (aq) + H,O

Moles de HCL =M -V = 0,5 mol/L - 0,100 L = 0,05 moles de HCI, que neutralizan 2/40 = 0,05 moles de
NaOH, la neutralizacién es estequiométrica.

El calor desprendido en el proceso es la suma de los calores que absorbe el propio calorimetro y
el que absorbe la propia disolucién:

AH = Qp = Qcalorl’metro + Qdisolucién = Mg C- AT + md'C'AT
En donde:

m. = equivalente en agua del calorimetro = 25 g de H,O = 0,025 kg de H,O0.
¢ = calor especifico del agua y de la disolucién = 4 180 J/kg-K.
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AT=T,-T,=(27+273)— (18 +273) =27 -18 =9 K.
Mgy = masa de la disolucion = masa de la base + masa de la disolucion de acido =2 g de NaOH + 100 g
de disolucion de HCl(supuesta densidad igual a la del agua) = 102 g de disolucién = 0,102 kg.

Sustituyendo estos datos en la formula anterior tenemos:

AH = Qp = Qca|0rimetro + Qdisomci(’)n = me' C- AT + md'C'AT = C'AT(me + md) = 4 180 - 9( 0,025 + 0,102) = 4
777,8 J, que serian negativos pues son energia desprendida.
Si tenemos en cuenta que esa energia es la desprendida por 0,05, por mol seréa:

_ TArT8d 95,555 kJ/mol.
0,05moles
OOk OOD

@3 £l perévide de hidrégens, conocido come ague exigenade, se descompene ficilmente, transforméindose en

sgue g oxigene. Caloula la entalpia del proceso en el gue s forma agua oxigenade o partir del hidrigene y el onigens,
wtibizando bos siguientes datos:

2H,(g)+0,(g) 3 2H,0 (I) AH; = -571 kJ
H,0, (I) O- H,0 () + 1/2 O, (g) AH, = -98 kJ
OOk kOO

Queremos conocer la variacion entalpica del proceso:

H2(9) +02(9) B Hx0: ()
a partir de los procesos:

2Hz(9) +02(9) > 2H0 () AH; =-571 kJ

H,O, () > H,O (l) + 1/2 O, (g) AH, =-98 kJ

Luego hay que aplicar la ley de Hess, haciendo %2 -12 — 22

Hy (9) +%202(9) - HO() Y2 -AH; = -285,5 kJ

H20 (l) + 1% 02 (g) [N H202 (l) -AH, = +98 kJ

H. (g) + Oz (9) 0> HO, (1) AH =-285,5 kJ +98 kJ = - 187,5 kJ/mol
SQOAKEBERSID

|I| Utilizando los datos de entalpias de formaciin gue aparecen en lo tabla 4.2, comprucba esta reaccisn:

N20s (g) + H20 () O- 2 HNO; (aq) AH® =-140,2 kJ

OOk

Partimos de las reacciones de formacién de los compuestos que intervienen en la reaccién
cuyas entalpias de formacion tomamos de la tabla:

N2(9) + 5/202(9) 0. N.Os(g) (AHP); = 11,3 kd/mol
Ha(9) + %2 O2(9) 0. HO() (AHP), = - 285,8 kJ/mol
Y% Ny(g) + %2 Ha(g) + 3/2 O,(g) > HNOs(aq) (AHP); = - 207,4 kJ/mol

Y combinamos segun la ley de Hess — 128 — 22 + 2.32;
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N2Os(g) - Na(g) + 5/20(g) - (AHP); = -11,3 kJ

H,0(1) 0. Ha(g) + ¥ 0,(q) - (AHP), = + 285,8 kJ

N2(g) + Ha(9) + 304(g) .  2HNOs(aq) (AHP); = - 414,8 kJ

N20s (@) + H20 () 0, 2 HNO; (aq) AHO =- 11,3 + 258,8 — 414,8 = -140,3 kJ
DO IOD

|I| dtibizando bos datos de entalpios de formacion de la table 4.2, calowle bo variacion de entalpio del procese
en el gue se guema 7 mol de etanol [C,HsOH# (/)] pare dar 6O, (3) y #,0 (/). (Seria la misma si el agua se obtuviese en
estade de vapor?

QOO RDOD

La reaccién de combustion del etanol es:

C2HsOH(l) + 30,(g) > 2CO(g) + 3H0(])
cuya variacion entalpica deseamos calcular a partir de:

2C(s) + 3Hx(g) + 2 02(g) - C,HsOH() (AHP), = - 277,7 kJ/mol

Hx(g) + %2 O5(g) -  HO() (AHP), = - 285,8 kJ/mol

C(s) + Ox(g) 3 COx(9) (AHP); = - 393,5 kJ/mol

haciendo — 12+ 3-22 + 2.3

CoHsOH() > 2C(s) + 3H2(g) + ¥2 O4(Q) -(AHP), = 277,7 kJ

3H,(g) + 3/2 Ox(g) - 3H,0() 3-(AH), = - 857,4 kJ

2C(s) + 20,(9) -  2CO2(9) 2-(AHP); = - 787 kJ

C,oHsOH(I) + 30,(g) -  2C0O»(g) + 3H,0()) AH° =277,7 - 857,4=-787 = -1 366,7 kd/mol

Si el agua se obtiene en estado vapor la segunda reaccién seria:
Ha(g) + %2 Ox(g) -  H,0(Q) (AHP), = - 241,8 kd/mol
Y la combustion del etanol desprenderia AH,° = 277,7 - 725,4 = - 787 = - 1 234,7 kJ/mol
OO SGOD
06) I Con los datos de las sntalpios do combustion de la table 4.3 indica qué compussto ss més sficez come

combustible: el propanc o el butane. Pare eblo calewls la cantidad de calor gue se obtiene ol guemar 700 £y de cade

unae de estas sustancias.
OOk OOD
AHL (C3Hg) = - 2 219,2 kJ/mol, AHL (C4H40) = - 2 877,6 kd/mol;

100 kg de CsHg = 100 kg de CoHg ~000 998 CsHg  =2219.2k) _ o 12 636 43
lkgde C;Hg 44 gde CsHg

1000 gde C4H;, —2877,6kJ
lkgde C,H,; 58 gde C,H;g

100 kg de C4H10= 100 kg de C4H1o =-4961 379,3 kJ
Luego es mas eficaz el propano.

OOk



TEMA N° 4 — TERMODINAMICA QUIMICA @

@M@ s hoy oxigene suficiente, en o combustion de un compuesto orginico se obtiene C0; en bugar de OO Justifice
esto wtibizando bos datos de lo table 4.2. Aplica este razenamiente o lo combustion del butano (C)#;,).

Leeciel o 2 o St te)
Segun vemos en la tabla 4.2 las entalpias de formacion son:

AHP(CO) = - 110,5 kd/mol y AHP(CO,) = - 393,5 luego se formara el compuesto mas energético que es
el CO..

Queremos hallar la variaciéon entalpica de:

C4H10(9) +13/20; (g) > 4CO»(9) + SH20(I) y C4H10(9) +9/20, (g) > 4CO(g) + 5H0O(1)

A partir de:

4C(s) + 5Hy(g) 3 Cy4H1(Q) (AHP), = - 126,5 kJ/mol
Ha(g) + %2 O5(g) -  HO() (AHP), = - 285,8 kJ/mol
C(s) + Ox(g) 3 COx(9) (AHP); = - 393,5 kJ/mol
Que combinamos, - 18 + 5-22 + 4.3

CaHio(g) > 4C(s) + SH2(9) - (AHP); = 126,5 kJ
SH2(9) +5/2 Ox(g) - 5H20() 5-(AHP), = - 1 429 kJ
4C(s) + 40,(g) - 4CO,(g) 4-(AHP); = - 1574 kJ

CaH1o(g) +13/20, (g) 3>  4CO4(g) + 5H,0() AHL = 126,5 kJ - 1 429 kJ - 1 574 kJ = - 2 876,5 kJ

Si en vez de CO, se formase CO, las reacciones serian:

CaHio(9) > 4C(s) + SH2(9) - (AHP); = 126,5 kJ
SHz(g) +5/2 Ox(g) > 5H0(1) 5-(AHP), = - 1 429 kJ
4C(s) + 20,(g) O- 4CO(9) 4-(AHP); = - 442 kJ

C4H10(g) +9/20, (g) 3 4CO,(g) + 5H,O()AHL = 126,5 kJ - 1 429 kJ - - 442 kJ kJ =-1 744,5 kJ
Que nos daria menor poder calorifico.

OOk

B1E]) dtibizande los datos de entalpia de formacion gue aparecen en lo tabla 4.2, colouls la entalpia de
hidrogenaciin del etene y compirals con el valor gue se recoge en lo table 4.4 calewla, también o partir de los datos
de lo table 4.2, ba entalpio de hidrogenacion del acetilenc (etine) pare dor etone y del bencens pare dor cicloherano.

OOORKEERRDO
Hidrogenacion del eteno

Queremos hallar la variacién entélpica de C,H4(g) + Ha(g) 3> C,He(Q)
Partiendo de las reacciones de formacion:

C(s) +2Hx(g) - C2Ha(9) (AH); = + 52,2 kJ/mol
C(s) +3H2(g) - CyHe(9) (AH®), = - 84,6 kJ/mol
luego tenemos que hacer, - 12 + 22;

CoHi(g) - C(s) +2H2(9) - (AHP); =- 52,2 kJ
C(s) +3H2(9) [ C2He(9) (AHP), = - 84,6 kJ

C,oHa(g) + Ha(g) 3> CoHe(Q) AH?° = - 52,2 kJ - 84,6 kJ = - 136,8 kJ/mol
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En la tabla 4.4 se nos da el valor — 137 kJ/mol, hay, pues, una diferencia (error absoluto) de 0,2
kJ/mol.

Hidrogenacion del acetileno (etino)

Queremos hallar la variacion entalpica de C,H»(g) + 2H,(g) > C,He(Q)
Partiendo de las reacciones de formacion:

C(s) +Hz(9) > CzH2(9) (AHP); = + 226,7 kJ/mol

C(s) +3H,(g) 3» C,He(Q) (AH°), = - 84,6 kJ/mol

luego tenemos que hacer, - 12 + 22;

CoHa(g) - €(s) +H2(9) - (AHP)1 = - 226,7 kJ

C(s) +3H2(g) > CoHe(Q) (AHP), = - 84,6 kJ

CoH2(g) + 2Hx(g) > CyHe(9) AH° =-226,7 kJ - 84,6 kJ = - 311,3 kJ/mol

Hidrogenacion del benceno

Queremos hallar la variaciéon entalpica de CgHg(l) + 3H,(g) > CoHyo(l)
Partiendo de las reacciones de formacion:

6C(s) +3H2(g) -  CsHs(l) (AHP); = + 49,0 kd/mol

6C(s) +6H;(9) U-  CeHu(l) (AHP); = - 156,3 kd/mol

luego tenemos que hacer, - 12 + 22:

CeHs(l) 3> 6C(S) +3H2(9) - (AHP); =- 49,0 kJ

6C(S) +6H2(g) [N C6H12(|) (AHfo)z =-156,3 kJ

CeHs(l) + 3H2(g) > CeHix(l) AHL =-49,0 kJ - 156,3 kJ = - 205,3 kJ/mol
SOk RDOD

III@ dtilizando los valores de los entalpios de enloce (tabla 4.5) caloule lo entelpia de hidregenacion del

eteno y la de formacion del vapor de ague.
SOTAKRTRDOD

Hidrogenacion del eteno

Queremos hallar la variacion entalpica de H,C = CH,(g) + H-H (g) > H3C — CH3(Q)

AHr = Z Erotos - Z Eformados = E(C:C) +4'E(C'H)+ E(H - H) - [E(C - C) + 6E(C - H)] = E(C=C) )+ E(H - H)
-E(C-C)-2-E(C—-H)=612 + 435 — 348 — 2:412 = - 124 kJ/mol.

Formacion de vapor de agua
Deseamos hallar la formacién entalpicade H—H (g) +%20=0(g) &> H-O-H(g)
AH, =Y Eroos - 2 Eformados = E(H — H) + % E(O = O) — 2-E(O — H) = 436 + 12 496 — 2-463 = - 242 kJ/mol.

QOO RDOD



10
Determina, con bos datos de la tabla de entalpias de enlace gué sustancia oo més eficaz come combustible

(energia desprendida por grame): el metane (CH,) o el metanel (CH;0#). Supén gque ambas se encuentran en estade
gaceose.

OOk kOO
Combustion del metano
CH4(g) + 205(g) -  CO4(g) + 2H>0(9)

AHr = Z Erotos - Z Eformados = 4E(C - H) + 2E(O=O) - [ZE(C =O) + 4E(H - O) ] =4-412 + 2-496 — (2743
+ 4-463 = - 698 kJ/mol

Por gramo: ~ 698k = —43,375E
169

Combustion del metanol

CH3OH(g) + 3/202(g) -  CO»(9) + 2H0(9)

AHr = Z Erotos - Z Eformados = 3E(C - H) + E(C - O) + E(O - H) +3/2 E(O = O) - [ZE(C = O) + 4E(H - O)]
=2 803 — 3338 =- 535 kJ/mol

~535k) _ 45,k

g g

Por gramo:

Se desprende mas energia por gramo en la combustion del metano

QORI

Colewla ba variacion de entropia gue experiments 7 mel de agua o 700°C cuando se evapore y gueda o le misme
temperatura.
Dato: L vap = 2,2 - 10° J/kg

OO ERKDBOD
m =1 mol de agua = 18 g = 0,018 kg; T =100 + 273 = 373 K.
0,018kg-2,210° J ]

= 9 - 39600-
373K K

Como T =cte AS =

=0

m-L,
T

QOO ERROOD

Colewls b variacion de entropie gue experimenta 7 mol de vapor de agua a 700 °C cuando su temperature pose o
200 °¢C.
Dato: C evap = 1 850 J/(kg K)

QOO ERDOD

Ahora la temperatura es variable y por tanto:

T T T

AS = jd_Q = IM =me, |9 =mc, INTI3Z = 001818501100 = 1532
STl T K
1 1

QOO RDOD
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@ Predice, de forma razonada, el signe gue tendré ba variacién de entropia de bos siguientes proceses:
a) Calls5 () 60, (g) + Calls)
D) #, (3)« 34, () 2 M5 (p)
€) /(g /yle)
d) $(e)+ 2, ()3 89, (5)
OOk OO0

a) Como los reactivos estdn mas ordenados que los productos (se rompen enlaces) la entropia
aumenta, aumenta el desorden, luego AS > 0.

b) Ahora es al contrario, se forman enlaces y aumenta el orden, AS < 0.
¢) El sdélido estd mas ordenado que el gas, luego AS < 0.

d) Aumenta el orden, luego AS < 0.
SOTAKRTRDOD

Teniende en cuente los dotos de la table 4.6 calouwls la variacion de entropia de los proceses siguientes y
Juetifica el resulteds:

a) M0 (3) - 1,0 (N T 2 #HD; (ag)
D) G4, (p) 4, (p) T Gy ()

botae o Sk o eleer
a) Queremos hallar la variacién entrépica del proceso: N,Os (g) + H,O (I) » 2 HNO; (aq) a partir de:

ASr = ZSproductos = ZSreactivos = ZSO(HNO3(aq)) - [SO(NZOS (g)) + SO(HZO (I))] = 2146,4 - (209,2 + 188,8) =
-105,2 J/K.

b) Queremos hallar la variacion entrépica del proceso: C,H4 (g) + H2 (9) 3> C,He (g) a partir de:
ASr = ZSProductos - Zsreactivos = SO(C2H6 (g)) - [SO(C2H4 (g)) + SO(HZ (g))] = 229,6 - (21915 + 13017) =-
120,6 J/K.

botae o Sk o eleen

Predice el signo de la variacion de entrepia en bos siguientes procesos:

a) M M0, ()T My (p) 2 #,0(p)
D) Chy (/) - 25/2 0, ()0 860, (p) - 9 #,0))

SOOIk OOO
a) Es una descomposicién, aumenta el desorden, la entropia aumenta, AS > 0.
b) También aumenta el desorden, AS > 0.

OOk ERRDO
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@ Predice el signe de lo variacién de entropia en los siguientes proceses y confirme el resultado con los datos
de la tabla 4.6:

a) 8§05 (p) +#, (p) 0 80, (5) « #,0(p)
b) 22,(5)3. 30, (p)
C) Clylg) « #,(9) T 240/ (y)
OOORREERRDOD

a) Aumenta el desorden, AS >0

Queremos hallar la variacién entropica del proceso: SOz (g) + H, () &> SO, (g) + H20 (g) a
partir de:

AS; = 2.Sproductos = ZSreactivos = S°(SO2 (g)) + S° (H20 (9)) — [S°(SOs (9) + S°(H2 (9))] = 248,2 + 188,8 —
(256,8 + 130,7) = + 49,5 J/K.

b) Aumenta el desorden, al final hay 3 moléculas diatomicas y al principio, dos triatdmicas, AS > 0.
Queremos hallar la variacién entropica del proceso: 2 O3(g) > 3 O, (g) a partir de:
AS; = > Sproductos = 2Sreactivos = 3:S°%(02 (9)) — 2:S°(03(g)) = 3- 205,1 — 2:239,9 = 135,5 J/K.
¢) Ahora aumenta el desorden luego, AS > 0.
Queremos hallar la variacion entropica del proceso: Cly(g) + Hx(g) - 2HCI(g) a partir de:
AS; = X Sproductos - 2Sreactivos = 2-S°(HCI(g)) — [S°(Clx(g)) + S°(H2(9))] = 2-186,9 — (223,7 + 130,7) = 19,4
e COCRKBRROOO

EIII Teniendo en cuenta los datos que figuran en las tablas 4.2 y 4.6, determina ba temperatura o ba gue deja
de ser espontinea lo formacion del Nsa partir de sus elementos.

SOOIk OOO
Reaccion de formacion: ¥2 No(g) + 3/2H,(g) > NHs(g)
La espontaneidad se mide por la energia libre de Gibas: AG = AH — TAS

Hallamos AH a partir de la tabla 4.2: AH = XHproductos - 2Hreacivos = H°(NH3) — %2 HO(Ny) — 3/2
H°(H,) = - 46,1 — %2(0,0) — 3/2(0,0) = - 46,1 kJ/mol = - 46 100 J/mol.

Ha”amOS AS medlante Ia. tabla 4.6: ASr = zSproductos - ZSreactivos = SO(NHQ,) - 1/2 SO(NZ) - 3/280(H2)
=192,5 — % (191,6) — 3/2(130,7) = - 99,35 J/K

Luego AG = AH — TAS = - 46 100 + 99,35T, que igualado a cero nos da T= 26100

=464 K, para

temperaturas superiores el término TAS prima sobre AH y se hace AG > 0 dejando de ser espontanea la
reaccion.

OOk ERDOD
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@ Sin hacer ningin ciloule evalia si bos siguientes proceses serén siempre espontinees, si ne bo serén nunce ¢
¢i bo serén dependiende de lo temperatura:

a) 24,0000, ()0 2 #,0, (/) A# - 796 £T

b) 4,0, (3) 0 2 4D, (p) A#-.577 4T

C) Foy0;(s) - 360 (p) 0 2 Fale) - 360, (p) A#- 24847
OOk kOO

Como la espontaneidad se mide por la energia libre de Gibas: AG = AH — TAS.

a) AH = + 196 kJ > 0 y AS < 0 ya que aumenta el orden de los productos respecto de los reactivos,
luego AG = AH (> 0) — TAS(< 0) > 0 ya que los dos sumandos son positivos, proceso no espontanea
siempre, el inverso seria espontanea a cualquier temperatura.

b) AH =+ 57,1 kJ >0y AS > 0 ya que aumenta el desorden de los productos respecto de los reactivos,
luego AG = AH (> 0) — TAS(> 0), depende de la temperatura:

SiAH >[TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo
SilAH| < |TAS| = AG <0 - proceso espontaneo

e) AH = - 24,8 kJ < 0 y AS < 0 ya que aumenta el orden de los productos respecto de los reactivos,
luego AG = AH (< 0) — TAS(< 0), depende de la temperatura:

SiAH| >[TAS| = AG <0 - proceso espontaneo
SiAH <|TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo

QOO ERRDOD

CUESTIONES Y PROBLEMAS

Cuestiones generales

(D ¢De dinde procede la energia gue se intercambia en une resccién guimica?

QOO ERROOD

Procede de la ruptura y formacion de los enlaces de las especies que intervienen, si la energia
gue se requiere para romper los enlaces es menor que la energia que se desprende al formar los
enlaces de los productos, se desprenderd energia y la reaccion sera exotérmica, en caso contrario
habra que comunicar energia y la reaccién sera endotérmica.

QOO RDOD

@ e las ciguientes variables indica cuiles se utilizan para determinar el sstade de un sistema 4 cudles pare
conveer el,orocato gue experimenta: velumen, fméajo, centided de sustancie, temperatura, calor, entropia, energia
interna, energia libre, entelpia.

QORI

Variables de estado: VVolumen, cantidad de sustancia, temperatura, energia interna y energia libre.
Variables de proceso: Trabajo, calor, entropia y entalpia.

OOORRERRDO
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@ Ndics, segin el criterio de la /UPAC gué signe tienen el trabaje gue realiza un sistema y el calor gue cede o su

entorne.

QOO

El criterio de la IUPAC es el apodado “egoista” ya que son positivos el calor y el trabajo que
recibe el sistema y negativos si los cede.

OOOFREERRDO

@ Explice gué representa la energia interne de un sistema, céme se puede conocer su valor en un estade determinade
g en gué unidades del sistema internacional se mide.

OOk

La energia interna es la suma de las energias de las particulas que lo componen, es imposible
establecer con exactitud el valor de la energia interna de un sistema en un estado, pero puede
conocerse la que varia dicha energia interna cuando evoluciona de un estado a otro. En el sistema
internacional se mide en julios (J).

QORI

@ (Con gué magnitud termodinimica se relaciona el calor que intercambia un sistema cuande sufre un procese o
resién constante? ;9 si el procese es o volumen constante?
Yz ¢ yz

QOO ERDOD

Cuando se intercambia calor a presién constante (proceso isobarico) el calor se relaciona con la
variacion de entalpia (Q, = AH) y si el proceso es a volumen constante (isdcoro), el calor se relaciona
con la variacién de energia interna (Q, = AU), pudiendo establecer una relacién entre ambos para gases
ideales: AH = AU + AnRT.

OO ERKSOT

® /ndica si, pare un sistema cualguiera, el calor gue intercambia con su entorne cuande experiments un procese
o volumen constante es igual mayor o menor que cuande el procese tiene lugar a presién constante.

OO ERROO0

Depende del estado, si el proceso ocurre en estado solido o liquido, como no son compresibles y
no hay trabajo de expansion Qp = Q, es decir AH = AU.

Si el proceso ocurre en estado gaseoso, como AH = AU + AnRT, depende de la variacion del
namero de moles entre los estados inicial y final An = n® moles finales — n°® de moles iniciales. Si no hay
variaciéon en el nimero de moles entre el estado inicial y el final An = 0 y AH = AU, si el nimero de
moles aumenta AH > AU y si disminuye es al contrario AH < AU.

DOTERSRDOD
@ 7ransforma la siguiente reaccién en une scuacin termoguimica y slabora ol diagrama sorrespondiente:
€. 72020, €0-7706 47
DOTERSRDOD

Ecuaciéon: C(s) +% 0,(g) 3> CO(g); AH=110,5kJ/mol.



TEMA N° 4 — TERMODINAMICA QUIMICA 05

Proceso exotermico

Cis) + 1205 )

entalpia (H)

M o=_-1105k)

Diagrama entalpico
OOORRERRDIO

@ Explica gué represente lo entropia de un sistema, céme puedes convcer su valor en un estade determinade y en gué
wnidades se mide cuande trabajas en ef S/

QOTIkERDOD

La entropia es la medida del grado de desorden de un sistema. Ludwing Boltmann establecio el
procedimiento para medir la entropia de un sistema a partir del nidmero del nimero estados
microscopicos que son compatibles con un estado macroscopico dado S = k InW, en donde k es la
constante de Boltmann y equivale a 1,38:10% J/K, y W es el nimero de estados microscopicos que
describen un estado macroscopico determinado.

OOORKERRDO

@ Representa el disgrame entilpico de los siguientes procesos. dtiliza lo ley de Hess pare obtener o partir de
ellos, lo entalpia de formacién del PC/s

Pile) 66/, (3) 0 4PCL (/) DN#--7270 kT
PCl (1)« Cly (p) O PO/ (s) N --737 T
SOk DOD
1P =) + 502 Chig) 1P + 352 Chig)
' [aHy =- 3175

AH =-454,5 klimal |

P+ Cle (o)

T

Pl (5] PCls (5




TEMA N° 4 — TERMODINAMICA QUIMICA ]

1/4P4(s) + 312 Cl(g) 3-  PCly(l) AH; = - 317,5 kJ

PCl; () + Cl,(g) @ PCls (s) AH, = -137 kJ

1/4P4(S) + 5/2 Cl(g) 3>  PCls (S) AH = - 317,5 — 137 = -454,5 kJ/mol
Lebecie o S o Sy

®@ £n b siguiente table se indican lo N la NS y la N( del proceso de hidrogenacion del acetilens. Fseribe ol
valor de estas magnitudes para el resto de los procesos:

AH(kJ) AS(J/K) AG(kJ)
CoH2 (9) +2H2 (9) O CoHe (9) -310,7 -232,7 -241,2
. GH@B CH@+2H@0
1/2C;H; (9) + Hz2 (9) B 1/2 C2Hs (9)

 2CHs(@O- 2CH (9+4H
QOTIkERDOD

AH(KJ)  AS@U/K)  AG(KJ)

CoHz (9) +2H2 (9) B> CaHs (0) -310,7 -232,7 -241,2 @)
. CHe(@) O CoHa(9)+2H2(9) 3107 2327 2412 (2
1/2 CoHz (g) + H2 (@) B> 1/2 CoHe () -155,35  -116,35 -120,6 @)

. 2CHs (@O 2CH (9)+4H(0) 6214 4654 4824 (@)

Ya que :
O La reaccion (2) es inversa de la (1).
® En la reaccion (3) sus componentes estan divididos por 2, respecto de (1).
© La (4) es el doble de la (2).
OOk kOO
(D(D ft,olica, 80 un procese exotérmice es siempre espentineo.

QOO ERROOD

% AH <0y AS <0, AG = AH (< 0) — TAS(< 0), depende de la temperatura:

SiAH >|TAS| = AG <0 - proceso espontaneo
SiAH| <|TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo

% AH <0y AS >0, AG = AH (< 0) — TAS(> 0) < 0, proceso siempre espontaneo.
Leecies o 2 o St le)

(D@ /ndica si un procese gue suponge un aumento del desorden es siempre espentinee.

QOB

Si el desorden aumenta, la variacién de entropia es positiva AS > 0, pero la espontaneidad
depende también de la variacion de la entalpia segun AG = AH — TAS, luego podran darse dos casos:



B D&

% Si AH < 0 entonces AG = AH — TAS < 0y el proceso es espontaneo siempre.
% Si AH > 0, AG = AH (> 0) — TAS(> 0), depende de la temperatura:

SiAH >[TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo
SiAH| <|TAS| = AG <0 - proceso espontaneo

(D@ (,'Po/- gué Aay proceses que son espontineos ¢ une temperature y ne lo son a otra?

OO ERDOD

La espontaneidad se mide por la variacién de energia interna que depende de la temperatura
segun AG = AH — TAS, las posibilidades son:

a) AH >0y AS <0, luego AG = AH (> 0) — TAS(< 0) > 0 ya que los dos sumandos son positivos, proceso
no espontanea siempre, el inverso seria espontanea a cualquier temperatura.

b) AH >0y AS > 0, luego AG = AH (> 0) — TAS(> 0), depende de la temperatura:

SiAH >[TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo
SiAH| <[TAS| = AG <0 - proceso espontaneo

¢) AH<0yAS <0, luego AG = AH (< 0) — TAS(< 0), depende de la temperatura:

SiAH >|TAS| = AG <0 - proceso espontaneo
SiAH| <|TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo

d) SiAH <0y AS >0 entonces AG = AH — TAS <0y el proceso es espontaneo siempre
OVOkE kOO

®@ Un procese que es espentines en condiciones estin dar cloestambiin en M,a.[ym‘of otra condicién?

OOk OOD

Como hemos visto en el ejercicio anterior la variacion de energia interna depende de la
temperatura, luego aunque se espontanea a la temperatura estandar puede no serlo a temperaturas

distintas.
OOk OOD
Primer principio de (@ termodinamica

®® En un recipiente cilindrico de émbole méuvil tenemes un gos gue ecupe, en cierte memento, 3 L Lo
calentamos con 3000, y el gas sometide o wne presién constante de 7.5 atm, se expande haste duplicer su volumen.
#alla o variacién de energia interne experimentade por el ges.

OOORKEERRDO

Como se nos da la presion constante p = 1,5 atm (proceso isobarico) y la variacion de volumen,
V;=3LyV,=6L, podemos hallar el trabajo de expansion:



B M@

101,3J

atm.L
Ahora como AU = Q, — W =300 J — 455,85 J = - 155,85 J.

W =p-AV =p-(Vo—V;) =156 L—-3L)=45atm-L = 45 atm-L -

=455,85 J.

OOk ERDO0

(D@ En una bomba calorimétrice, o volumen constante y o 25°0 se gueman 5 g de vctane, un combustible de
formule Csttys similar a bo gasoline, y se desprenden 240 k7. Calewla ba AU y ba NH# de combustion del setane o 25°C.

OO ERDOD

El proceso es: CgHag(l) + 25/20,(g) 3-  8CO,(g) + 9H,O(1)
240kJ.114g _

Que, al realizarse a volumen constante (isécoro) es AU = Qy = 5— = 5472 kJ/mol.
g mo
Por otro lado, AH = AU + AnRT =5 472 kJ/mol + Z-O,O82-298atm-L-1013‘]-£ =5 481 kJ/mol
2 atm.L 1000J

Ya que An = moles de los productos — moles de los reactivos = (9+8) —(1 +25/2) = 17 - 27/2 =7/2 y el
factor de conversion de las unidades atm.L a J es 101,3 J/atm-L.

OOCRRELROOD
Caleules estegquiometricos

(D@ £En bos viajes espaciales se wtiliza o hidracine (Nyff;) como combustible y el N;0% como comburente. Con
los datos de lo tabla 4.3 compare la eficacia de la hidracina frente a otroc combustibles, come el O3ty o el CH;04
Determina lo cantidad de calor gue se puede obtener con 7 £y de cade .une de ellss.

2M4, () H,0,(0) T 34, (5)-4#,0(p) D#--70994T
DOk

Como nos sugiere el ejercicio hallamos el calor desprendido por kg de combustible en cada uno
de los tres:

3= Hidracina (N,H,)

kJ  Imol 1000g
2moles 32g 1kg

1049 =16 390,6 kJ/kg

s Propano (C;Hs)

kJ 1mol 1000g

2219,2
Imol 44g 1kg

=50 436,4 kd/kg

s Metanol (CH;OH)

kJ 1mol 1000g
Imol 32g kg
Luego el mejor combustible seria el propano.

726,1 =22 691 kJ/mol

QOO
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®® la hidregenacién del benceno pare transformarlo en cicloherano constituye un precese endotérmico gue
consume 205 £J/meol de benceno. Calewla:

) Lo cantidad (en gramos) de ciclohevano gue se podri obtener si se consumen 50 L de hidrégens medidos en

condiciones normales.
D) Lo cantidad de energia gue se precise en ese case.

SOOIk kOO
La reaccion es: CeHg(l) + 3H2(g) > CeHix(l) ; AH = 205 kJ/mol

1moldeH, 1molde C¢H;, 84 gde CgH,,
224L  3molesdeH, 1molde CgH,,

a)50LdeH, =50LdeH;- =62,5 g de CgH12

1mol de H, 1mol de CgHg 205kJ
224  3molesdeH, 1molde CgHg

b) 50 Lde H, =50 L de H, - =152,5 kJ.

DOk OOD
(D@ Al ahadir 10 g de N#,C/ 0 700 4 de agua, ba temperatura del sistema desciende 6°C. /ndica si se trata de

wn procese exotérmico o endotérmico y calewls la entalpio de disolucién molar del clorure de amonio.
Datos: supén que la densidad y el calor especifico de la disolucion coinciden con los del agua: p = 1 g/mL; ¢, = 4,10 - 10° J/kg K.

OOk

Puesto que la temperatura desciende el proceso absorbe calor y si un proceso absorbe calor es
endotérmico.

Masa de disolucién = m = masa de soluto + masa de disolvente = 10 g de NH4CI + 100 g de H,O = 110
g = 0,110 kg.

Calor captado por la disolucién = Q = mceAT = 0,110 kg -4,1-10° J/kg-K-279 K = 12 5829 J
Como ese calor es captado al disolver 10 g de cloruro aménico:

125829 5359
10 gde NH,CI 1mol

=673 185 J/mol

QOTEkIEROOD
Ley de Hess

@@ Utilizande los datos de entalpias deformacion gue se recogen en lo tabla 4.2, determina la variaciin de
entalpia del siguiente procese:

2M5 () - 5/20,(3) 0. 2D (g) - 3#,01/)
Loeciel o 2 p o S te)
Partimos de las reacciones de formacion, cuyas entalpias tomamos de la tabla:

Y% Na(g) + 3/2 Hy(g) - NH3(Q); AH;° = - 46,1 kJ/mol
% Ny(g) + %2 O5(g) 3 NO(9); AH,° = +90,2 kJ/mol
Hz(g) + Y2 O2(g) &> HO(D); AHg° = - 285,8 kJ/mol



Que combinamos, -2:128 +2-22 + 3-3%;

2 NH;(9) - Na(9) + 3 Hax(9); -2-AH°=+92,2 kJ
N2(9) + O2(9) 0. 2NO(g); 2-AH,° = + 180,4 kJ
3Hy(g) + 3/20x(g) > 3HO(l), 3-AHs° = - 857,4 kJ

2NH;(g) +5/20,(g) 3> 2NO(g)+3H,0(l) AH°=-584,8kJ
OOk kOO0

@(D Colewla la entalpia de formacion del #3S (¢) con bos datos de entalpia de formacion de ba tabla 4.2 y la

variacién de entalpia de la siguiente reaccisn:
2#98(s) + 30,(9) 0 Z#p0ls) - 2 80,(p): A#° - 6588 kT

OOk

Partimos de:
Hg(l) + %2 O,(g) 3> HgO(s); AH:° = - 90,8 kJ/mol
S(s) + 0,(g) > SO,(g) AH° = - 296,8 kJ/mol
cuyas entalpias de formacién tomamos de la tabla y la que se nos da:
2HgS (s) +30,(g) 3- 2 HgO (s) + 2 SOL(Q) ; AH4° = -658,8 kJ

a partir de las cuales queremos hallar la entalpia de:

Hog(l) + S(s) O HgS(s)
para lo que hacemos 12 + 22 — 1, 3%

Hg(l) + %2 O5(g) - HgO(s) AH:° =-90,8 kJ
S(s) + Ox(g) >  SOx(9) AH,° = - 296,8 kJ
HgO (s) + SO»(g) 3- HgS (s) + 3/2 O, (g) Y .AHL = + 329,4 kJ
Hg(l) + S(s) 3- HgS(s) AH° = - 58,2 kJ/mol
SOCRkE kOO

@@) Calewla lo entalpia de formacion del 6xido de cine o partir de los siguientes datos:

#,80, (ag) - 200 1(e) Qo 2280, (ag) - #,0 /) A#--270 8T
#,80, (ag) + Zale) s ZaS0, lag) « #, (p) A# - -335 4T
ZH,0p) 0, () O 2 4,0(/) AH--577 8T

DOk OOD

Deseamos hallar la variacién entélpica de Zn(s) + ¥2 O,(g) > ZnO(s) para lo cual hemos de
hacer la combinacion — 12 + 22 + 1, 32

ZnS0O, (aqg) + H,O (I) 3> H,SO4 (aq) + ZnO (s) AH; =210 kJ

H.SO, (aq) + Zn(s) - ZnSOy4 (aqg) + H» (9) AH, = -335 kJ

H, (@) +%0,(g) &~ HO(I) Y5 AH3 = - 285,5 kJ

Zn(s) + %2 05(g) >  ZnO(s) AH =210 - 335 —-285,5 = - 410,5 kJ/mol

OOORKEERRDO



) Colewls le entalpia de formacién del triclorure de abuminio teniende en cuente estos datos:

2A/(e) 6 HO (ag) e 2 AEL; (ag) + 34, (5) A# - 7062 4T
#ylg) < Cly (p) 0 2 HE/(p) D# - 7846 4T
#6/(p) b H#0/ lag) A - -T3 4T
AEL; () O AEL; (ag) A# - -326 4T
OOOReKDOD

La reaccion de formacion pedida es:
Al(s) + 3/2 Cly(g) 3> AICI; (s)

Cuya variacién entalpica deseamos calcular a partir de las reacciones dadas, combinando ¥ 12 + 3/2 22
+3:32— 42

Al (s) +3HCI(ag) - AlICI;3(aq) + 3/2 H, (9) % AH; = - 531 kJ
3/2H, (g) + 3/2 Cl, (g) - 3HCI () 3/2 AH, = - 276,9 kJ
3HCI (g) &» 3HCI (aq) 3-AH3; =-219 kJ
AICI; (aq) > AICI3 (s) -AH, = 326 kJ
Al(s) + 3/2 Clx(g) -  AICl3 (s) AH = -700,9 kJ/mol
Cetabes = Sk = el

@@ Determina la entalpia de formacién del gas monénide de nitrégens, wtilizande los siguientes datos:

M, () - 34, ()00 2 Mslp) A#--92.2 4T

ZH#,0p)Dylp) T Z#,0(/) A# - -577 8T

ZM,(p) 5120, (p) T 24D (p) - 34,0(/) A# - -5848 £T
OOk OOD

La reaccién de formacion pedida es:

Cuya variacion entalpica deseamos calcular a partir de las reacciones dadas, combinando ¥ 12 - 3/4 22
+1/2-3%

YN, (g) + 3/2H, (g) - NH3(g) Y2 AH, = - 46,1 kJ

312 H,0 (I) 3 3/2 H, (g) + 3/4 O4(g) - % AH, = + 428,25 kJ

NHa (g) + 5/4 O, (g) 3- NO (g) + 3/2 H,0 () Y2 AH, = -292,4 kJ

Y% Np(s) + 1/2 Ox(g) O- NO (g) AH = - 46,1 + 428,25 — 292,4 = - 89,75 kJ/mol
OOk RDOD

Entalpias de combustion, hidregenacion y enlace

@@ Consulte los datos de entalpios de enloce de la tablae 4.5 y caloule lo entalpio de combustion del butano.
¢Coincide con el valor gue esti en la tabla 4.37 ;Por qué?

OOk ERDOD
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La reaccion de combustion del butano es:
H3C — CH, — CH, — CHg(g) + 13/2 Oy(g) -  4COy(g) + 5H.0 (g)
AH; = Y Erotos - 2 Etormados = 3-E(C — C) + 10-E(C — H) + 13/2-E(0=0) — [8-E(C =0) + 10-E(H - 0) ] =
=3-348 +10-412 + 13/2 - 496 — (8- 743 — 10 - 463) = - 2186 kJ/mol

No coincide con el valor de la tabal de energias de combustion ( - 2877,6 kJ/mol) porque se
trata de valores de energia de enlace promedio y porque en esta reaccion se forma también carbon en

polvo que no hemos tenido en cuenta.
OOORREERRDOO

@@ En ba combustion en condiciones estindar de 7 g de etanol (CHs-CH,0#) se desprenden 29.8 £ y en la
combustion de 7 4 de deide acétice (CH#;-COOH) se desprenden 745 KJ. Con estos detes caleule lo variscién de
entalpio estindar de la siguiente reaceion:

CHy-CH,OH - D, b CHo-COOH - #,0

botae o Sk o et
Hallamos las entalpias de combustién del etanol:
298K 469 _ 13708 K
1g Imol mol
y del &cido acético:
14553809 _ g7 KI
1g Imol mol
Luego:
CH3z — CH,OH(l) + 30,(g) - 2COy(g) + 3H,0(g) AH.° = -1 370,8 kd/mol
CH3z; — COOH(l) + 20,(g) -  2CO0»(g) + 2H,0(g) AH,° = - 870 kJ/mol
combinando 12 — 22
CHs; — CH,OH(l) + 30,(g) 3> 2CO,(g) + 3H,0(g) AH; =-1370,8 kJ
2C0,(g) + 2H,0(g) » CHz — COOH(I) + 20,(9) - AH, = 870 kJ
CH3-CH,OH + O, 3> CH3;-COOH + H,0 AH° = -1 370,8 + 870 = - 500,8 kJ/mol
OO SGOD

Variacion de entropia

©) 6y Caloule ¢ interprete el signo de la variacién de entropia de los siguientes proceses:

d) 7004 de agua o 0°C se convierton en hielo manteniends sutemperature. Ly =033 - 10° Jkg
b) 7004 de agua a 700°C se convierten en vapor manteniendo su temperature. Loy =22 - 10° Jkg

OOORKERRDO

a)m=100g=0,1kg; T=0°C + 273 =273 K.

0,100kg:0,33:10° J
— _Q _ m'qus — kg — J
Como T =cte AS=== = =-120,9— vya que el orden aumenta, la
T T 273K K

entropia disminuye.
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b) m =100 g =0,1kg; T =100°C + 273 =373 K.

0,100kg-2,2:10° J
— _Q Ml g _ J
ComoT=cte AS=== = = +589'8E ya que el desorden aumenta, la

T 373K
entropia aumenta.

OOORKEERRDO

A® Predice el signe de ba NS° de los siguientes procesos:

#,(9) 0 2 #1(y)
Fels) O Fely)
Cu80,- 5#,0(s) 5 Cu80,(s) + 5 #,01/)
NelH (s) s Nas (ae) + OF lac)
nmoléculos del gas A en un recipientede Z [, o 25°C [ nmoléculos del gas A en un recipiente de 710/ 6 25°C
n moléculas del s6lide A en un recipiente de 2 [, o 25010 O n moléculas del s6lido A en un recipiente de 70/, o
25°¢
Lebee o Sk o Ko ieted

# H,(g) &> 2H (g) = laentropia aumenta ya que se rompen enlaces, AS° > 0.

# Fe(s) O- Fe (g) = al pasar de sélido a gas aumenta el desorden la entropia aumenta, AS® > 0

# CuSO,-5H,0(s) O» CuSOy (s) + 5 H,0 (1) = aumenta el desorden, AS® > 0.

# NaOH (s) - Na+ (ac) + OH ~ (ac) = se rompen enelaces y aumenta el desorden, AS° > 0.

# n moléculas del gas A, en un recipiente de 2L, a 25°C [ n moléculas del gas A, en un
recipiente de 10 L, a 25 °C, = el volumen aumenta, aumenta el desorden, AS° > 0.

# n moléculas del sélido A, en un recipientede 2L,a25°C - n moléculas del sélido A, en un
recipiente de 10 L, a 25 °C = pasa de gas a solido, disminuye el desorden, aumenta el orden luego la

entropia disminuye, AS° < 0.
SOTAKRTRDOD

&) ()] Consulte bos datos de la table 4.6 y determine ba variacion de entropia para los siguientes proceses:

a) #,0, NT-  #,0(0 712 0,(p)
b) 56#72 (/)*9&2 {y’l]ﬁ 66’&2 (})*6#2”(/)
C) 805 (p) - #,(p) On 80, (g) 4,0 (p)

QOO OOD

a) ASr = Zsproductos - Zsreactivos = SO(HZO (I)) + % So (02 (9)) - [SO(HZOZ (I)] = 69,9 + % '20511 -
109,6 =+ 62,85 J/K.

b) ASr = Zsproductos - Zsreactivos =6 SO(COZ (g)) +6- 3° (HZO (I)) - [SO(C6H12 (I) +9- SO(OZ(g) ] =6
213,7 +6-69,9 - (204,4 +9-205,1) = - 348, 7 J/IK.

C) ASr = Zsproductos - Zsreactivos = SO(SOZ (g)) + S° (HZO (g)) - [80(503(9) + SO(HZ(g) ] = 248,2 +
188,8 — ( 256,8 + 130,7) = + 49,5 J/K.

OOORKEERRDO



TEMA N° 4 — TERMODINAMICA QUIMICA

Espontaneidad de un Proceso

®© Con bos datos de las tablos 4.2 y 4.6, calewla ba DH#O yp la NS° para bos siguientes proceses. Utiliza esos
dates para hallar La N(° o 25 °C de cada procese y comprueba la coincidencia entre estos resultades y los gue puedes
ebtener usando bos valores de ba N(° de la tabla 4.7.

a) #C/(g) « M5 (9) Os MH,C/ (e)

D) Csttry (1) - 90, (5) Os 660, (5) - 6#,0(/)

€) 805(5) «#,(3) > 82, (5) « #,0(y)

OOk OOD
a) HCI (g) + NH3 (g) > NH4CI (s)

Hallamos, a partir de la tabla 4.2, la variacién entélpica de la reaccion:

% Hy(g) + %2 Cly(g) -  HCI(g) AH; =-92,3 kJ/mol

% Na(g) + 3/2 Hx(g) > NH3(g) AH, = - 46,1 kJ/mol

%% Ny(g) + 2H,(g) + %2 Clx(g) 3> NH4CI(s) AH; = -314,4 kJ/mol

Para lo cual hacemos -12 — 22 + 32;

HCI(g) > % Ha(g) + %2 Clx() -AH; =+ 92,3 kJ

NHs(g) - % Nu(g) + 3/2 Ha(Q) -AH, =+ 46,1 kJ

%% Ny(g) + 2Hax(g) + Y2 Clx(g) > NH4CI(s) AH; = -314,4 kJ/mol

HCI(g) + NHz (g) 3- NH,CI (s) AH =+ 92,3 + 46,1 - 314,4 = - 176 kJ/mol

Ahora la variacion entrépica a partir de la tabla 4.6:

ASr = ZSproductos - ereactivos = SO(NH4CI (S)) - [SO(HCI (g)) + SO(NHS (g))] =946 — (18619 + 192,5) =-
284,8 JIK.

Por ultimo hallamos la variacion de la energia libre:
AG=AH-TAS=-176 000 J — (25°C + 273) K- (- 284,8 J/K) =-91 129,6 J

Ahora comparamos este valor con el obtenido a partir de la tabla 4.7:

AG = 2 Gproductos = 2GRreactivos = G(NH4CI (s)) — [G(HCI (g)) + G(NH3 (g)) = - 202,9 — (-95,3 + (- 16,4)) = -
91,2 kJ =-91 200 J. Los valores obtenidos son parecidos.

b) CeHi2 (1) +90,(g9) B- 6 CO2(g) + 6 H0 (I)

Hallamos, a partir de la tabla 4.2, la variacién entalpica de la reaccion:

6C(s) + 6H»(g) - CsH1o (1) AH, = - 126,5 kJ/mol
C(s) + Ox(g) & CO2(9) AH, = - 393,5 kJ/mol
Ha(g) + %2 Ox(g) -  HO(l) AH; = -285,8 kJ/mol
Para lo cual hacemos -12 + 6-22 + 6-32:

CeHo (D &> 6C(S) + 6H2(g) -AH; =+126,5 kJ
6C(s) + 60,(g) - 6CO3(9) 6- AH, = -2 361 kJ

CoHiz (1) +90,(g) O- 6CO,(g)+6H,0(l) AH=+1265-2361-1714,8 =-3949,3 kd/mol
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Ahora la variacion entrépica a partir de la tabla 4.6:
ASr = zsproductos - Zsreactivos = 6- SO(COZ (g)) + 6( HZO (I)) - [SO(C6H12 (I)) +9: SO(OZ (9))] =6 21317 +6-
69,9 — (204,4 + 9- 205,1) = - 348,7 JIK.

Por ultimo hallamos la variacion de la energia libre:
AG =AH - TA S =-3949 300 J — (25°C + 273) K- (- 348,7J/K) = - 3 845 387,4 J/mol

Ahora comparamos este valor con el obtenido a partir de la tabla 4.7:

AG = ZGProductos - zGReactivos =6 G(COZ (g)) +6:G (HZO (I)) - [G(C6H12 (I)) + 96(02 (g)) = 6(' 39414) +
6-(-237,1) — ( 26,7 + 9-(0,0)) = - 3 815,7 kd/mol

Hay alguna diferencia.
€) SOs(g) + Ha(9) - SO2 (9) + H 20 (9)

Para hallar la variacién entélpica partimos de las reacciones de formacion:

S(s) + 3/20,(g) > SOs3(Q) AH; = - 395,7 kd/mol
S(s) + 0x(g) -  SOx(0) AH, = - 296,8 kJ/mol
Ha(g) + %2 Ox(g) >  H0O(g) AH3z = - 241,8 kJ/mol
gque combinamos — 12 + 22 + 32 ;

SO5(g) > S(s) + 3/20,(9) -AH; =+ 395,7 kJ
S(S) + O2(g) > SO4(9) AH, = - 296,8 kJ
Hy(g) + %2 O5(g) - HyO(g) AH; =-241,8 kJ
SOs(g) +H2(g) &> SO, (g) + H,0 (9) AH = - 142,9 kd/mol

La variacion entrépica la hemos hallado en el ejercicio anterior:

AS, = Zsproductos - 2 Sreactivos = So(Soz (g)) + S° (HZO (g)) - [80(803(9) + S°(H2(9) ] = 248,2 + 188,8 — (
256,8 + 130,7) = + 49,5 J/K.

Por udltimo hallamos la variacién de la energia libre:
AG =AH-TA S =-142 900 J — (25°C + 273) K- (49,5 J/K) = - 157 651 J/mol
Ahora comparamos este valor con el obtenido a partir de la tabla 4.7:

AG = ZGProductos - ZGReactivos = G(SOZ (g)) + G(HZO (9)) - [G(SO3 (9)) + G(Hz(g)) =- 30012 ‘228,6 - ( -
371,1 + 0,0) =- 157,7 kd/mol

QOO ERDOD

€)10)) £l clorate de potasio se descompone en clorure de potasio y oxigens. Las NP del £CL y el £C/05 0 25°C
son, respectivamente, -437 £J/mel y -398 £J/mel.

) Calowls la variacion de entalpia de la reaccion ¢ indica i es exotérmica o endotirmica.

D) Determina cuil seri el cigno de la variacion de entropia estindar de la reaccisn.

c) Juz‘iﬁm o6 be reaecién seré o ne a.r,amta?/pe& en condiciones estindar.

QOO RDOD

a) Para hallar la variacién entalpica de la reaccién KCIO; (s) - KCI(s) + 3/20,(g)
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K(s) + %2 Cly(g) > KCI(s) AH; = - 437 kJ/mol
K(s) + ¥2 Cly(g) + 3/2 O(g) > KCIO3 (s) AH; = - 398 kJ/mol
Que combinamos 12 — 2%

K(s) + %2 Cly(g) > KCI(s) AH; = - 437 kJ
KCIO; (s) - K(S) + ¥ Clx(g) + 3/2 O,(g) - AH, =+ 398 kJ
KCIO; (s) > KCI(s) + 3/20,(9) AH = - 39 kJ/mol

b) Como se trata de una reaccién de descomposicion se rompen enlaces y la entropia aumenta, AS > 0.

¢) Como la espontaneidad se mide mediante la energia libre de Gibas, de formula AG = AH - TA Sy AH
<0y AS >0 = AG < 0 luego es espontanea.

QOO ERDOD

®® Lo reaccion PCl5 () + Cly (3) O PC/s (5) o 25°C presents una N(° = -37.2 kT y une DH° - -67.9 £J.
Calewla:

a) LaN§° la temperatura a partir de la cual el proceso no es espontines.

D) £l intervals de temperaturas en el gue puede almacenarse PC/5 (3) sin peligre de que se descomponga.

DOk RODD
a)AG=AH-TAS = AS = AH-AG _ -879-(=372) _ —o,17ok—J =170
T 298 K K
AG=AH-TAS=0=-T=20_78700 10y _517_273=2440C

b) AG = AH — TAS = 0 luego como hemos visto en el apartado anterior serd espontdnea para
temperaturas inferiores a 244 °C.

QOO OOD
®® Sin efectuar cileulo alpunc indica en gué condiciones serin espontinescs los siguientes processs:
a) 2001(p) 0, (y) L 2060,(y) A#O< O
D) #,(g) + 0O (4) - HCOH# () A#O >0
€) 2 FeyO05(s) + 3C(s) s 4 Fels) « 360, (y) A#C> 0
d) 44 #,(3) - 50, ()0~ 44D (3) 6 #,0(p) A#O<O
DOk OOD

a) Como el numero de moles gaseosos disminuye AS < 0 y como AH < 0 como AG = AH (< 0) — TAS(<
0), luego depende de la temperatura:

SiAH| >|TAS| = AG <0 - proceso espontaneo
SiAH| <|TAS| = AG >0 - proceso no espontaneo
b) Como el nimero de moles gaseosos disminuye AS <0 y como AH > 0 luego AG = AH (> 0) — TAS(<

0) > 0 ya que los dos sumandos son positivos, proceso no espontdnea siempre, el inverso seria
espontanea a cualquier temperatura.

¢) Aumenta el nUmero de moles gaseosos AS > 0 y como AH > 0 luego AG = AH (> 0) — TAS(> 0),
depende de la temperatura:
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SiAH >|TAS| = AG >0 — proceso no espontaneo
SiAH| <|TAS| = AG <0 - proceso espontaneo

d) Aumenta el nimero de moles gaseosos AS > 0y como AH < 0 entonces AG =AH - TAS <0y el
proceso es espontaneo siempre.
botale o Sk o et

DD En un recipiente do 2 [ y o 700°C, hay 55 mol de PCls 5 7073 mol de PC/s y 007 mol de C/y, todos en
estado gaseoso. Para el proceso PUls (3) « C/y (3) O PC/s(9) La A#C - -879 kT y La AS° - -770J7k:

a) Holle la N( en ecas condiciones.

D) Justifica si ol cabe de un tiempo, la cantidad de gas cloro habri aumentads, disminuido o no habré
veriado.

Dato: supén que la AH° y la AS° para este proceso no cambian con la temperatura.

OOk DOD
PCl; (g) + Clo(g) > PCls(9)

a) En condiciones estandar AG® = AH® — TAS® =- 87 900 J — ( 25 °C + 273) K- (-170 J/k) = - 37 240 J,
luego el proceso es espontaneo en condiciones estandar.
En las condiciones del problema:

AG, = AG® + RT In_ PP

Peci, Pci,
Como la ecuacion de los gases ideales o perfectos es PV = nRT, si la aplicamos a los gases del
problema:

_Npc,RT  55.0,082:373

Ppci, = Vv =8411atm.
Npc RT 1073. :
Prci, = PC\I; _510 02082 373 _ 0,076 atm.
N RT | .

pe, = C|\2/ _ 0,010,0282 373 _ 0153 atm.
Luego:
AG, = AG° + RT Iin—C'5= - 37 240 J + 0,082 atmL 1013 J -373K-In—84’11 =-9706,5J

Ppcl, Pe, K-mol atmL 0,076:0,153

b) Como la reaccidén es espontanea en esas condiciones los moles disminuyen ya que por cada dos
moles que reaccionan se obtiene un mol de productos.

OOORKEERRDO



