“* Termoquimica

PRESENTACION

e En una reacciéon quimica, ademas de producirse una transformacion
de reactivos en productos se experimenta una variacion de energia
que se puede manifestar por la emision o absorcion de calor. Este hecho
fundamental, utilizado especialmente desde la Revolucién Industrial,
ha servido para mejorar el bienestar (sistemas de calefaccion,
calderas...) e impulsar el desarrollo industrial (maximizacién
de eficiencia de motores y generadores). Es importante subrayar,
ademas, la influencia de los combustibles fésiles en la economia
mundial a pesar de sus efectos negativos para el medio ambiente.

e Ciertos conceptos incluidos en el tema han sido ya introducidos
en 1.° de Bachillerato al estudiar las transformaciones calor-trabajo,
pero el enfoque que hay que darle es muy diferente, ya que de todos
los posibles procesos en los que se genera o absorbe calor, el alumno
debe fijarse solo en los quimicos.

e De todos los conceptos, los més dificiles de entender para
los alumnos son la energia interna y el concepto de trabajo
de expansion-compresion de un sistema, ya que son los que menor
aplicacion tienen en los problemas de termoguimica a este nivel.

¢ Esinteresante resaltar el concepto de entropia como desorden molecular
y mencionar la teoria de Gaia propuesta por Lovelock como un sistema
que se autorregula porque, entre otras muchas cosas, cuando disminuye
la entropia en una parte del sistema, aumenta al mismo tiempo en otra.
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Termoquimica

OBJETIVOS

CONTENIDOS

Conceptos

Conocer los conceptos bésicos y las principales transformaciones
de la termodinamica.

Relacionar el trabajo, el calor y la energia interna mediante el primer
principio de la termodinédmica.

Diferenciar entre Q, y @, € identificarlos con AUy AH, respectivamente.
Conocer los conceptos de AHf, AHgy AHY,y relacionarlos
aplicando la ley de Hess.

Relacionar el concepto de entropia con el grado de desorden

de los sistemas.

Interpretar el significado del valor de AG para predecir

la espontaneidad de un proceso quimico.

Construir diagramas entélpicos diferenciando entre procesos
endotérmicos y exotérmicos.

Conocer y valorar el papel de la termoquimica en la tecnologia

y la sociedad.

Introduccién a la termoquimica. Sistemas, variables y transformaciones
termodinamicas. Trabajo de expansién-compresion de un gas.

Calor. Procesos exotérmicos y endotérmicos.

Primer principio de la termodinamica. Transferencia de calor

a presion constante (Qp) y a volumen constante (Q,).

Entalpias de formacion, reaccion y enlace. Ley de Hess. Utilizacion
de la ley de Hess en el célculo de entalpias de reaccion a partir

de entalpias de formacion, reaccion y enlace. Diagramas entalpicos.
Entropia. Segundo principio de la termodinédmica. Entropia molar
estandar. Tercer principio. Entropia de reaccion.

Energia libre de Gibbs. Condiciones de equilibrio

y espontaneidad. Energia libre de Gibbs de formacién y reaccion.
Aplicaciones energéticas de las reacciones quimicas. Combustibles.
Dispositivos de frio-calor. Valor energético de los alimentos.

Procedimientos,
destrezas
y habilidades

Célculo de la U, W, Q en un proceso quimico, a partir del primer
principio.

Estudio de la relacion entre Q, y Q, para solidos, liquidos y gases
ideales.

Célculo de la entalpia de una reaccion, utilizando las entalpias

de enlace o de formacion.

Célculo de la entalpia de una reaccion mediante la ley de Hess.
Prediccion y célculo de la variacion de entropia y de la energia libre
de Gibbs para un proceso quimico.

Prediccion de la espontaneidad de un proceso quimico en funcion
desu AHy AS.

Interpretacion de los diagramas entélpicos para procesos
endotérmicos y exotérmicos.



PROGRAMACION DE AULA

Actitudes e Valoracion de la importancia de las aplicaciones de la termoguimica

en la tecnologia y en la industria, 1o que ha contribuido al desarrollo
del bienestar social.

e Reconocimiento de los efectos nocivos sobre el medio ambiente,
el climay la salud derivados del uso de los combustibles fésiles.

e Toma de conciencia del caracter limitado de los combustibles fosiles
(gas natural, butano, gaséleo, gasolina) y, por tanto, de la necesidad
de desarrollar fuentes de energia renovables (biomasa, edlica, solar,
hidraulica).

EDUCACION EN VALORES

1. Educacién del consumidor

Concienciar a los alumnos de la necesidad de la revision de las calderas y de

los sistemas de combustidn domésticos de propano, butano o gas natural, debido

a la peligrosidad de que se produzca una combustion incompleta, con la emision

de CO, gas altamente toxico e incluso mortal en concentraciones relativamente bajas.

2. Educacion ambiental

Reflexionar sobre como el uso de los combustibles fosiles genera una gran cantidad
de emision de COs a la atmosfera que contribuye al efecto invernadero. Se hace
necesario también resaltar la necesidad de llevar a cabo un consumo responsable
de este tipo de combustibles, ya que constituyen una energia no renovable.
Proponer a los alumnos como medida que pueden tomar ellos y sus familias el uso
del transporte publico.

3. Educacion para la salud

Analizar con los alumnos el contenido energético de algunos de los alimentos

que ingieren de forma habitual, resaltando el alto nivel calérico de alguno

de ellos, sin que aporten ningun otro beneficio. Potenciar el consumo de alimentos
saludables. Y la importancia de comenzar el dia con un buen

desayuno que permita afrontar las clases con suficiente energia.

CRITERIOS DE EVALUACION

ok LN

N o

Diferenciar entre los sistemas termoquimicos y las transformaciones que pueden sufrir.
Enunciar el primer principio de la termodinédmica y aplicarlo a un proceso quimico.
Relacionar Q, con Q, e identificarlos con AUy AH, respectivamente.

Calcular AHy de un proceso quimico aplicando la ley de Hess.

Aplicar el segundo principio de la termodindamica a la prediccion de la evolucion
de los sistemas.

Razonar la espontaneidad de un proceso en funcion de AG(AG = AH — T- AS).
Interpretar la informacion proporcionada por los diagramas entalpicos.
Valorar las aplicaciones de la termoquimica en la tecnologia y la sociedad.
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2,

Termoquimica

Calcula el trabajo realizado cuando se comprime un gas desde
un volumen de 5,0 dm3 hasta un volumen de 1,0 dm?3, a una presién
constante de 10 Pa.

Interpreta el resultado obtenido.

A partir de la expresion del trabajo efectuado sobre el sistema,
y sustituyendo los datos del enunciado, se obtiene un valor
de 400 J.

W=—P.- AV=—105N/m2. (1,0 — 5,0) - 103 m? =400 J

El trabajo realizado sobre el sistema es una medida de la energia
transmitida. El signo positivo indica que aumenta la energia interna
del sistema.

Si los procesos reversibles no existen realmente, ;por qué se les concede
tanta importancia? Si queremos calentar agua de 0 a 50 °C
por via reversible, ;como se deberia hacer?

Porque sirven para deducir las leyes universales que rigen
los procesos termodinadmicos y que cumplen aproximadamente
todos los fendmenos reales.

Calentar el agua de forma exactamente reversible es irrealizable;

ahora bien, para realizarlo de forma practicamente reversible

se dispone de un termostato muy bien regulado en el que se pueda

ir aumentando gradualmente la temperatura. Se introduce

el agua dentro del termostato a 0 °C, y entonces, poco a poco,

se va incrementando la temperatura de forma que constantemente sea
un infinitésimo superior a la temperatura del agua; asi hasta llegar

a alcanzar los 50 °C.

En una bomba calorimétrica se queman totalmente

100 g de un combustible, originando un aumento en la temperatura
de 1 litro de agua de 30 °C. Calcula el calor desprendido

en la reaccion de combustion.

Datos: ¢, (H,0) =4180J - kg~ 1. K1,

La variacion de calor se obtiene de la expresion:
AQ=m-cy- AT
donde sustituyendo la masa, el calor especifico y el incremento
de la temperatura, queda:
AT=(T;— T) =30°C, que equivale a una diferencia de 30 K
Se obtiene que el calor desprendido es:
AQ=0,1kg-4180 J/(kg - K) - 30 K=12 540 J



SOLUCIONARIO

En cuanto a la energia interna de un sistema: (Selecciona

la respuesta valida).

a) Su variacion en el transcurso de una transformacion depende
del camino seguido en la transformacion.

b) Es igual al calor maximo que puede dar el sistema.

c) Corresponde a la energia potencial de las moléculas
del sistema.

d) Solo podemos conocer su variacién en el transcurso de un proceso
y nunca su valor absoluto.

a) Falso. Es una funcién de estado y, por tanto, no depende
del camino seguido.

b) Falso. Es igual a la suma del trabajo y del calor
intercambiado.

c) Falso. Comprende todas las energias de los componentes
del sistema, no solo la potencial.

d) Verdadero. Solo se puede determinar sus variaciones a partir
de otras magnitudes, como el trabajo y el calor.

A presion constante tienen lugar las siguientes transformaciones:
a) Hg () - Hg (g)

b) 30, (g) > 203(g)

c) Hy (g) + F, (g) > 2 HF (g)

¢En qué caso el sistema realiza trabajo sobre el entorno?
¢En cual lo realiza el entorno sobre el sistema?
¢En cual no se realiza trabajo?

La variacién en el nimero de moles gaseosos (An) entre productos
y reactivos, indica que:

a) Para la primera reaccion: An = 1; tiene lugar una expansion
0 aumento del volumen en el sistema y, por tanto, el sistema realiza
trabajo sobre el entorno. W < 0.

b) Para la segunda reaccion: An = —1; se produce una disminucion
de volumen del sistema, que se manifiesta por una compresion
del mismo; en este caso, el entorno realiza trabajo sobre el sistema.
W> 0.

c) En latercera reaccion: An = 0O; no hay variacion en el nimero
de moles de gas ni en el volumen del sistema.
Por tanto, ni se expande ni se comprime, no se realiza trabajo.
W=0.
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7.

Termoquimica

Responde a las siguientes cuestiones:

a) Calentamos el gas de un cilindro metalico vertical
dotado de un piston de 3 kN de peso y el piston
se desplaza 20 cm. Considerando que el calor absorbido
por el gas ha sido de 40 J, calcule la variacion

9%

< Q

de energia interna del gas.
b) ;Qué significado fisico tiene la energia interna de un sistema?
c) ;Qué significa que la energia interna es una funcioén de estado?

d) ;Se puede determinar la energia interna de un sistema?
Razone la respuesta.

a) El primer principio de la termodinamica establece que la variacién

=

c)

d

—

de energia interna del sistema es la suma del calor absorbido
y el trabajo realizado por el sistema.

AU=Q+ W
Primero se calcula el trabajo de expansion:
W= —Fei- Ax=—-3000N -0,2m=—-600J
Teniendo en cuenta que el calor absorbido es de 40 J: @ =40 J.
Sustituyendo ambos valores:
AU=40J -600J =-560J

Como resultado, la energia interna del sistema disminuye
en 560 J.

La energia interna incluye todas las formas de energia

que tiene un sistema, y se puede considerar como la suma

de las energias potencial y cinética de las moléculas que forman
el sistema.

Las funciones de estado solo dependen del estado inicial
y final de una transformacion, siendo independiente del camino
seguido.

No se pueden determinar los valores absolutos de la energia interna
de un sistema. Pero si es posible determinar experimentalmente

las variaciones de energia interna cuando el sistema experimenta
una transformacion.

Escribe una reaccion quimica para la que el calor de reaccion a volumen
constante sea igual que el calor de reaccion a presién constante.

Suponiendo un comportamiento ideal, el calor a presiéon constante
se relaciona con el calor a volumen constante a partir
de la ecuacion:

Q=Q+An-R-T



SOLUCIONARIO

Para que ambos calores tengan el mismo valor debe cumplirse

que el numero de moles de los componentes gaseosos del sistema

no cambie al producirse la reaccion; de esta forma An=20

y se cumple que Q, = Q.

Por ejemplo:

C (grafito) + O, (g) - CO,(g)  An=1mol—1mol=0—-Q,=Q,
H,(g)+ Cl,(g) =2 HCI (g) An=2mol —2mol=0-Q,=Q,

A la temperatura de 200 °C y presién atmosférica se quema
un mol de propano desprendiéndose 1700 kJ de energia calorifica:

a) Escribe ajustada la ecuacion termoquimica de combustion.
b) Calcula la variacion de energia interna del proceso.

a) Ecuacion quimica ajustada:
C3Hg(g) +50,(g) — 3 CO,(g) + 4 H,0 (g)
b) De la ecuacion ajustada se obtiene la variacion en el nimero
de moles gaseosos:
An =3 mol — 6 mol = -3 mol
A partir de la ecuacion que relaciona energia interna y entalpia:
AH=AU+An-R-T>AU=AH-An-R-T
Y sustituyendo los valores:
R=8,31J/(K-mol); T=473 K; An= —3 mol

se obtiene que la energia interna del sistema disminuye
en 1688 kJ.
AU=AH—-An-R-T=
=—-1700000J — (=3 mol) - 8,31 J/(K-moal) - 473 K
AU=-1688 kJ

:{Qué significado tienen los siguientes datos? Escribe las ecuaciones
termoquimicas correspondientes a cada apartado.

a) AH% S0, (g)= —296,8 kJ
b) AH: CO, (g)= —393,5kJ
c) AH$ CH;, (g)=+227,5
Se define la entalpia de formacion (AHf) como el calor

que se absorbe o desprende cuando se forma un mol de compuesto
a partir de los elementos que lo constituyen en su estado natural.

a) Formacion del didxido de azufre:
S(s)+ 0,(g) > SO, (g)

El dato indica que en la formacion de un mol de diéxido de azufre
se desprende una energia calorifica de 296,8 kJ.
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Termoquimica

b) Formacion del dioxido de carbono:
C (grafito) + 0, (g) = CO, (g)
En la formacién de un mol de diéxido de carbono se desprende
una energia calorifica de 393,5 kJ.
c) Formacion del acetileno:
2 C (grafito) + H, (g) — CoH, (g)

En la formacién de un mol de acetileno se absorbe una energia
de 227,5 kJ.

10. | Sabiendo que la combustion de 1 kg de TNT libera 4600 kJ y teniendo
en cuenta los datos que se adjuntan, calcule:

a) La entalpia estandar de combustién del metano.

b) El volumen de metano medido a 25°C y 1 atm de presion
que es necesario para producir la misma energia que 1 kg de TNT.

Datos: AH% (kJ/mol): CH, (g) = —75; CO,(g) = —394;

a) Reaccion de combustion del metano:
CH4(8) +205(g) - COs(g) + 2 Ho0 (/)
AHP =% (ny- AH?p) — £ (n,- AHPT)
AH = (=394 kJ/mol - 1 mol — 2 mol - 242 kJ/mol) —
— (=75 kJ/mol - 1 mol)
AH=-803 kJ
b) Teniendo en cuenta que en la combustiéon de 1 mol de metano

se liberan 803 kJ, para que se liberen 4600 kJ serén necesarios
4600/803 = 5,7 mol de metano.

A partir de la ecuacion de los gases ideales se obtiene el volumen

que corresponde a los 5,7 mol de metano:

n-R-T 57-0082 298
P

V =

=1393 L de CH,

11. | Calcule la entalpia de formacion del agua utilizando energias
de enlace promedio y luego calcule la energia
producida en los motores de un cohete por la combustion
de los 150 m3 de hidrégeno de sus depésitos (200 atm y 10 °C),
suponiendo un comportamiento ideal del gas.

Datos: energias de enlace promedio en kJ/mol: 0=0, 498;
O—H, 463; H—H, 436.
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12.

SOLUCIONARIO

Ecuacion de formacion del agua:
2Hy(g) +0,(8) = 2Hy0(g)

La energia necesaria para romper el enlace entre atomos de hidrégeno
(H-H) es de 436 kJ/mol, y corresponde a la ecuacion:

H, (g) > H(g)+ H(g); AH=436kJ/mol
La energia necesaria para romper el enlace entre atomos de oxigeno
(0=0) es de 498 kJ/mol, segln la ecuacion:

0, (g) > 0(g)+0(g); AH =498 kJ/mol
A partir de la ecuacion ajustada se observa que se rompen dos
enlaces H-H y un enlace O=0, y se forman cuatro enlaces O-H.

AH? =¥ (energia de enlaces rotos) — X (energia de enlaces formados)

Sustituyendo los datos de las energias de enlace:
AH?=(2-436 k) +1-498kJ) — (4 - 463 kJ)
AH?=1370kJ — 1852 kJ = —482 kJ
Teniendo en cuenta la estequiometria de la reaccion, este valor

corresponde a la entalpia de formacién de dos moles de agua;
por tanto, para la formacién de un mol de agua:

AH? = —241 kJ/mol

Suponiendo un comportamiento ideal del hidrégeno, se calcula

el nimero de moles contenidos en 150 m3 a 200 atm y temperatura
de 10°C. Para ello previamente se expresan los 150 m? en litros,

y la temperatura, en kelvin:

150 o . 00L 15 1051 7= 273410 = 283K
1

PV 200 atm - 1,5 - 10 L
R-T 0,082 atm-L-K!-mol!. 283 K
— n = 1,3-10° moles de hidrégeno

A partir de la energia liberada por cada mol de agua formada
(241 kJ/mol) se obtiene la cantidad total de energia desprendida:

Q= —241kJ/mol - 1,3 - 10° mol = —3,13 - 108 kJ

Explica si los procesos siguientes representan un aumento

o una disminucion de la entropia del sistema.

a) Formacion de triéxido de azufre a partir de sus elementos.
b) Formacion de cristales de sulfato de cobre (IlI).

a) Enla formacion de trioxido de azufre se produce un aumento
de entropia debido a la desorganizacion de la estructura cristalina
del azufre y a que el nimero de moléculas en estado gaseoso
disminuye, segun la reaccion:
2S(s) +302(g) %2803(8’)
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13.

14.

15.

Termoquimica

b) En la fusion del agua se produce un aumento del desorden
del sistema y de la entropia. Las moléculas en el estado soélido
estan mas ordenadas que cuando se encuentran en estado liquido.

c) En la combustion del hidrégeno se produce una mayor organizacion
del sistema; el nimero de moléculas en estado gaseoso disminuye,
pasando de 3 moléculas gaseosas a solo dos moléculas gaseosas,
por lo que la entropia disminuye:

d) En la formacién del sulfato de cobre se forma una estructura
cristalina ordenada con disminucién de la entropia del sistema.

Comenta la veracidad de la frase: «Es imposible realizar una transformacién
que vaya acompaiada de disminucioén de entropia».

Falsa, ya que entonces seria imposible, por ejemplo, enfriar

un cuerpo, ordenar un sistema, construir una casa, etc.

Lo que sucede es que dicha transformacion no puede realizarse
jamas de forma espontéanea, sino que ha de ser provocada, es decir,
producida por un agente exterior que, al realizarla, aumenta

de entropia en una proporcién superior a la disminucién de dicha
magnitud en la transformacion considerada. En dicha transformacion
la entropia del sistema puede disminuir, pero la entropia

total del universo crece, como exige el segundo principio

de la termodinamica.

Explica termodinamicamente la expresion: «<El universo tiende
hacia el caos».

Segun el segundo principio de la termodinamica, en toda
transformacién espontanea la entropia aumenta (el desorden
del sistema). En el caso del universo todas las transformaciones
naturales son espontaneas, y por tanto, la entropia, es decir,

el desorden, tiende hacia un maximo.

Sabiendo que el proceso de explosion de la nitroglicerina sigue
la siguiente ecuacion (sin ajustar):

C3HsN30g () — €O, (£) + Ha0 (8) + Ny (g) + 0, (8)
¢Tendra alguna relacién la potencia de la explosién con la variacién
de entropia de la reaccion?

En la explosion de la nitroglicerina se produce un gran aumento

de entropia al pasar de un mol de reactivo en estado liquido a cuatro
moles de productos gaseosos. La rapida liberacion de estos gases

y del calor origina una onda expansiva de gran energia,

responsable de la potencia destructora del explosivo.



SOLUCIONARIO

16. | Predice como sera la variacion de entropia para la reaccion
de formacion del NH3 y calcula luego su valor numérico
a partir de los datos de la tabla.

En la sintesis de amoniaco se produce una reorganizacion
de moléculas; de cuatro moléculas gaseosas se pasa
a solo dos moléculas en estado gaseoso, originandose
una disminucién de entropia al disminuir el desorden
molecular.
Ny (g) + 3 Hy(g) = 2 NH3(g)
AS? =(nNH3z- S°NH3) — (nNy- S°No+ nH, - S° Hy)
AS?=(2mol-192,5J - K1 mol™!) —
—(Imol-191,5J - K=1-mol~! + 3 mol-130,7J - K1 . mol1)

Para la formacién de dos moles de amoniaco:
AS?=-1986J-K!
Y para la formacién de un mol de amoniaco:
AS?=-993J-K!.mol!

17. | Utilizando los datos de la tabla de entropias molares de formacion
en condiciones estandar, calcula la variacion de entropia
para la reaccion:
CaCO0; (s) — Ca0 (s) + CO, (g)

Tenemos:
CaCO3(s) = Ca0 (s) + CO, (g)

AS?=(nC0O,- S°CO, + nCal - S°Cal) — (nCaCO3- S° CaCOs3)
AS?=(1mol-213,6J- K-1.mol~! 4+ 1mol-39,7J K1 -mol-!) —
—(1mol-92,7J-K1!-moll) -

- AS;=160,6J - K-1

18. | Una reaccion es espontanea a 800 °C, pero es no espontanea a 25 °C.
Indica razonadamente qué signo (+ o —) tendran AHy AS
de dicha reaccion.

Cuando la temperatura es de 800 °C (1073 K), la reaccion
es espontanea:
AG=AH-T-AS<0—->AH-1073K-AS<O0
Al disminuir la temperatura hasta 25 °C (298 K), la reaccién
no es espontanea:
AG=AH-T-AS>0—> AH-298K-AS>0

Ambas igualdades solo se cumplen para valores positivos
de la entalpia y de la entropia: AH >0y AS > 0.
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Termoquimica

Es decir, cuando la reaccién es endotérmica (AH > 0)

y la variacion de entropia es positiva (AS > 0). A temperaturas
elevadas, como 800 °C, el producto T- AS puede ser mayor

que la entalpia (AH); en estas condiciones, la variacion de energia
libre es negativa, y el proceso, espontaneo. En las mismas condiciones,
pero a bajas temperaturas, como a 25 °C, el producto 7- AS podria
ser menor que la entalpia; de esta forma la variacion de energia

libre es positiva y el proceso no es espontaneo.

Para una reaccion quimica A (g) + B (g) — AB (g).

a) Calcule el intervalo de temperatura en el que la reaccion es espontanea
sit AH=—-70kly AS=—-140J . KL

b) Calcule la temperatura a la que se alcanza el equilibrio si AH =70 kJ
yAS=-140J . KL

c) ;Qué significan en los apartados anteriores los signos de AHy AS?

a) Para que una reaccion sea espontanea debe cumplirse
que la energia libre de Gibbs (AG= AH — T- AS) sea
menor que cero (AG < 0). Por tanto, también debe cumplirse que:
AH—-T-AS<O
Al sustituir los datos conocidos de entalpia y entropia se obtiene
la temperatura a la que el proceso se produce de forma espontanea:
—7-10%) = T- (=140 J/K) <0 —» T < 500 K

De donde se deduce que para valores de T < 500 K la energia

libre es negativa y la reaccion se produce de forma espontanea.
Por encima de esa temperatura la reaccion no seria espontanea.
A la temperatura de 500 K el sistema se encuentra en equilibrio.

Un proceso en que se produce una absorcion de energia
(reaccion endotérmica: AH > 0) y una disminucién en la entropia
(disminuye el desorden: AS < 0) no se produce de forma
espontanea a ninguna temperatura (AG > 0) y, como conclusion,
no se llega a alcanzar el equilibrio.

En el primer apartado, el valor negativo de la variacion de entalpia
significa que la energia sale del sistema, se desprende energia

y la reaccioén es de tipo exotérmico. El valor negativo

de la variacion de entropia significa que se produce un aumento
en el orden del sistema. De manera que el factor entélpico favorece
la espontaneidad, pero el factor entrdpico se opone.

En el segundo apartado, el signo positivo de la variacion de entalpia
quiere decir que el proceso se produce con absorcion de calor

del entorno y es de tipo endotérmico. El valor negativo de la variacion
de entropfa significa que no aumenta el desorden. En este caso, tanto
la variacion de entalpia como la de entropia se oponen

a la espontaneidad del proceso.

b

=

=
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21.

22.

SOLUCIONARIO

Las reacciones quimicas siempre son espontaneas si: (Elige la correcta).
a) Son endotérmicas y presentan una variacién de entropia negativa.

b) Son endotérmicas y presentan una variacion de entropia positiva.

c) Son exotérmicas y presentan una variacién de entropia positiva.

d) Son exotérmicas y presentan una variaciéon de entropia negativa.

a) Falso. En dichas condiciones no es espontanea a ninguna
temperatura; solo serd espontanea la reaccion quimica inversa.

b) Falso. La reaccion es espontanea solo a temperaturas altas
en que se cumpla que:
|T- AS| > |AH]J; de esta forma AG <0
c) Verdadero. La reaccién es espontanea a cualquier temperatura.

d) Falso. La reaccion solo es espontanea a temperaturas bajas
en que se cumpla que:

|T- AS| < |AH|; de manera que AG <0

Para la reaccién: CH,=CH, + H, —» CH3;—CH3

(AH° = —137 kJ/mol, AS° = —121 J/mol K), comente su espontaneidad
a 25,0°C, 859,2°Cy a 1000,0 °C. Sugiera qué temperatura seria

mas adecuada para la obtencion de etano.

Reaccioén de hidrogenacion del eteno:
CH,=CH, + H, — CH3—CHjs
Para que una reaccion sea espontanea debe cumplirse que la energia
libre (AG® = AH° — T - AS°) sea menor que cero. Sustituyendo
los datos, debe cumplirse que:
—-137,00J — T- (=121 J/K) <O

De dicha expresion se deduce que para valores de 7 < 1132,2 K
(859,2 °C), la energia libre es negativa, y el proceso, esponténeo.
Por encima de 859,2 °C la reaccién no sera espontanea.

Como conclusién: a la temperatura de 25 °C la reaccion

es espontanea; a 859,2 °C el sistema se encuentra en equilibrio;

y a 1000 °C la reaccién no se produce espontaneamente.

Desde el punto de vista termodinamico, para la obtencion del etano
la temperatura adecuada seria la de 25 °C.

Determinar a qué temperatura es espontanea la reaccion:

N, (g) + 0, (g) - 2 NO (g) + 180,8 kJ

Datos: S° (NO) = 0,21 kJ - mol~! - K—1; §° (0,) = 0,20 kJ - mol~1 . K~ 1;
$°(N;) =0,19kJ - mol~! . KL,
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23.

Termoquimica

La reaccion tendra lugar de forma espontanea cuando la energia libre
de Gibbs sea menor que cero: AG® < O, lo que significa
que el proceso sera espontaneo cuando AH° — T- AS° < 0.
Despejando la temperatura se obtienen los valores en que la reaccion
se producird espontdneamente:
7> AH
AS°

Como el valor de la entalpia es conocido 180,8 kJ (proceso
endotérmico), necesitamos calcular previamente la variacion
de la entropia de la reaccion:

N, (g) + O,(g) > 2 NO(g)+ 180,8 kJ

AS?=(n NO-S°NO) — (n Np- S°No+n O, S°0,) -
— AS°=(2mol - 210J - K~ - mol-1) —
—(1mol-190J-Kt-mol~! + 1 mol-200J - K1 mol-1) -
- AS?=30J -K!

Sustituyendo los valores de la entalpia y de la entropia de la reaccion:

> 1088007 — T>3627K

30 J/K

resulta que a temperaturas superiores a 3627 K el proceso sucede
de forma espontéanea.

Escribe las reacciones de combustion de los siguientes combustibles:
hidrégeno, propano y metano. Indica razonadamente cual de ellos
desprende mayor cantidad de calor por gramo quemado

y cudl es el que menos contamina.

AH,p: Hy (g8) = —286 kJ/mol, C3Hg (g) = —2220 kJ/mol,

CH4 (g) = —890 kJ/mol

1) Combustién del hidrégeno:
2Hy(g)+0,(g) > 2H,0(g)
2) Combustién del propano:
C3Hg(g) +50,(g) > 3 CO,(g) + 4 Hy0O (/)
3) Combustion del metano:
CH4(g) +205(g) = COs(g) + 2 H,0 (/)
Calor de combustioén liberado por cada gramo de cada combustible
quemado:
o (3 = —286kJ/2g=—143 kl/g de hidrégeno.
e () =—2220 kJ/44 g = —50,5 kJ/g de propano.
e ()3 =—890 kJ/16 g = —55,6 kl/g de metano.
Es decir, el que mas calor proporciona por gramo es el hidrégeno,

siendo a la vez el que menos contamina, porque no libera didxido
de carbono a la atmésfera, gas responsable del efecto invernadero.



24,

25.

SOLUCIONARIO

Las entalpias de combustion del propano y el butano, a 25°Cy 1 atm,
son —2220 kJ/mol y —2658 kJ/mol, respectivamente.

a) Calcula la diferencia de calor desprendido al quemar 10 gramos
de cada uno de estos gases.

b) Calcula la diferencia de calor desprendido al quemar 10 litros de cada
uno de estos gases, medidos a 25°Cy 1 atm.

a) Calor de combustion al quemar 10 g de propanoy 10 g de butano:
e Para el C3Hg:

Q=222 104 — 5045k

44 ¢

Q, = 268K 10 ¢ = 458,3 klig

58 ¢
e Por tanto:
AQ=Q; — R, =504,5kJ —458,3 k) =46,2 kJ

El propano libera méas cantidad de calor, siendo la diferencia
de energia calorifica de 46,2 kJ.

e Para el C4H;q:

b

Rl

A partir de la ecuacion general de los gases ideales se obtienen
los moles de gas contenidos en los 10 litros a 25°Cy 1 atm:
P-V=nR-T->

PV latm-10L
~ R-T  0082atm-L-K!'-mol!. 298K
Calor de combustion para 0,41 mol de combustible.
e Para el C3Hg:

@ = 2220 kJ/mol - 0,41 mol =910,2 kJ
e Parael C4H;q:

@ = 2658 kJ/mol - 0,41 mol = 1089,8 kJ
e Por tanto:

AQ=Q — @ =1089,8kJ —910,2kJ =179,6 kJ

El butano libera méas cantidad de calor. La diferencia de calor entre
ambos es de 179,6 kJ.

—-n = 0,41 mol

Indica razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Un sistema aislado es aquel que no puede intercambiar materia
con el entorno, pero si energia.

b) La densidad es una propiedad intensiva de un sistema.
c) El trabajo es una funcién de estado.
d) En determinadas condiciones, el calor es una funcion de estado.
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26.

Termoquimica

a) Falso. El sistema aislado no intercambia ni materia ni energia.
b) Verdadero. La densidad no depende de la masa del sistema.
c) Falso. El trabajo depende del camino seguido

en una transformacion.

d) Verdadero. Por ejemplo, el calor a presion constante (entalpia
de reaccion).

A partir de los siguientes datos termoquimicos: calor de formacién

del metano (g) partiendo del carbono (grafito), —17,89;

calor de combustion del carbono (grafito), —94,05; calor de formacion
del agua (/), —68,32, todos ellos expresados en kcal/mol y a 298 K.
Calcule:

a) El calor de combustién del metano.

b) Cuantos gramos de metano harian falta para calentar 30 litros de agua
de densidad 1 g/cm3 desde la temperatura de 15 °C hasta 80 °C. Para
ello considere que la caloria es el calor necesario para elevar un grado
a un gramo de agua en el intervalo del problema.

Reacciones quimicas y datos termodinamicos:
C(grafito) + 2 Ho(g) — CHy (g); AHP=—17,89 kcal
C (grafito) + 0, (g) — CO, (g); AHZ = —94,05 kcal
H, (g) + 1/2 O, (g) = Hy0 (1); AH? = —68,32 kcal
La reaccion de combustién del metano:
CH4(8)+ 2 05(g) = CO,(g) + 2 H,O (/)
se puede obtener a partir de la inversa de la primera ecuacion,
de la segunda ecuacion y de la tercera ecuacion multiplicada
por dos. Sumando algebraicamente estas reacciones
y simplificando se obtiene la ecuacién buscada y el calor
gue acompafia al proceso:

CH,4 (g) — C (grafito) + 2 H, (g)
C (grafito) + 0, (g) — CO, (g)
2H,(g)+ 0, (g) > 2H,0 (/)

CH,4(g) + 2 05(g) — CO»(g) + 2 H,0 (/)

Por tanto:
AHi=-AH + AH, + 2 - AH3; =
= 17,89 kcal — 94,05 kcal + 2 - (—68,32 kcal) = —212,8 kcal/mol
A partir de la equivalencia 1 cal = 4,18 J se obtiene el resultado en kJ:
Q= —-212,8 keat™ 418K = —889,5 kJ
1 keat

Como un litro de agua equivale a un kilogramo, la masa contenida
en 30 L es de 30 kg.



SOLUCIONARIO

Conocido el calor especifico del agua se puede calcular la cantidad

de calor necesaria para elevar la temperatura 65 °C:
Q=m-c,-AT=3-10%g- 4,18 J/(g - K) - 65 K= 8151 kJ

De esta forma se obtienen los moles y los gramos de metano necesarios:

Q=n- Angn:ﬂ:92 mol CH,4
889,5 kJ/mol

9,2 mover; . 08 as600m,

1 mokeH,

27. | En termodinamica (selecciona la respuesta valida).
a) El calor absorbido por el sistema siempre es negativo.
b) El trabajo de expansion de un gas siempre es negativo.
¢) La variacion de entalpia coincide con el calor intercambiado a volumen
constante.
d) La variacién de energia interna coincide con el calor intercambiado
a presion constante.

a) Falso. El calor absorbido se considera positivo.

b) Verdadero. W= —P - AV; en una expansiéon, AV > 0. Por tanto,
el trabajo es negativo.

c) Falso. La variacion de entalpia coincide con el calor intercambiado
a presion constante.

d) Falso. La variacion de energia interna es igual al calor
intercambiado a volumen constante.

28. | Razona la veracidad o falsedad de las afirmaciones:
a) Para las transformaciones en que intervienen gases, siempre se cumple
que AH > AU.
b) En una transformacion adiabatica se cumple que AU = —W.
c) En un proceso endotérmico se cumple que AH > 0.
d) En un proceso en que el estado final es el mismo que el inicial
se cumple que AH =0.

a) Falso. La variacion de la entalpia puede ser mayor, menor o igual
a la variacién de energia interna, ya que AH= AU+ P- AV.

b) Falso. En un proceso adiabéatico se cumple que @ =0y, por tanto,
AU=W.

c) Verdadero. En los procesos endotérmicos la variacion de entalpia
€S mayor que cero.

d) Verdadero. La entalpia es una funcion de estado y solo depende
del estado final e inicial. En un proceso ciclico ambos estados
son iguales; por tanto, AH = 0.
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29.

30.

Termoquimica

Calcular la variacién de energia interna para la reaccion de combustion
del benceno, CgHg (1), si el proceso se realiza a la presion de 1 atm

y 25 °C de temperatura.

Datos: AH5 (kJ/mol): diéxido de carbono: —393; AH$ agua (/): —286;
AH3 benceno: 49.

Para obtener la variacion de energia interna debemos calcular antes
la variacion de entalpia:
AH=AU+An-R-T>AU=AH-An-R-T
Ecuacion de combustion del benceno:
CgHg (1) + 15/2 O, (g) — 6 CO, (g) + 3 HL0 (/)
A partir de las entalpias de formacion de productos y reactivos
se calcula la variacion de entalpia del proceso:

AH® = (X n.°moles - AH?{ productos) — (X n.° moles - AHf reactivos)
Sustituyendo las entalpias de formacion en la ecuacion, y recordando
que la entalpfa de formacién para el oxigeno es cero, se obtiene que:

AH® =[6mol - AH?CO, (g) + 3 mol - AH? HL,O0(/)] —
—[1 mol - AH? CgHg (N] > AH® = —-3265 kJ

La variacién de la energia interna se obtiene sustituyendo el resultado
obtenido y los valores:

R=28,31J/(K-mol); T=298 K; An= (6 — 7,5) mol = —1,5 mol
AU=AH—-An-R-T=-3265000J —
— 8,31 J/(K-mol) - 298 K- (—=1,5mol) » AU = -3261,3 kJ

a) Enunciar la ley de Hess. ;Qué aplicacion tiene esta ley?

b) Decir que una reaccion A es mas exotérmica que otra B,
¢significa que las entalpias de formacion de los productos finales
son en el caso A mas negativas que en el B? Razonar la respuesta.

a) La ley de Hess afirma que la variacion de calor de una reaccion
quimica depende Unicamente de los estados inicial y final

del sistema, siendo independiente de los estados intermedios

por los que ha transcurrido. Esta ley permite tratar las ecuaciones
termoquimicas como ecuaciones algebraicas, siendo

un procedimiento Util para calcular los calores de reacciéon cuando
una reaccion no se puede realizar directamente en condiciones
experimentales sencillas.

No necesariamente. La entalpia de reaccion se obtiene a partir
de la diferencia entre las entalpias de formacion de los productos
y las de los reactivos, multiplicadas por el nimero de moles

que indica la estequiometria de la reaccion ajustada,

b

=



SOLUCIONARIO

ya que depende de la cantidad de materia. Por tanto, no solo
depende de las entalpias de formacion de los productos,
sino que también deben tenerse en cuenta las entalpias

de formacion de los reactivos y el nimero de moles de cada
sustancia que interviene en la reaccion.

31. | Tenemos dos datos de la entalpia estandar de formacion del agua
a una temperatura dada: A) = —285,5 kJ/mol. B) = —242,5 kJ/mol.
Razonadamente, ;qué valor asignaria a la entalpia de formacién del agua
en estado vapor y cual a la entalpia del agua en estado liquido?

En el proceso de formacion de la molécula de agua se produce

una cierta cantidad de energia. Una parte de esta energia permanece
en las moléculas de agua, en forma de agitaciéon molecular. En estado
de vapor, el grado de agitacion de las moléculas es maximo;

en estado liquido, tiene un valor intermedio; y en estado sélido,

un valor minimo. Consecuentemente, la energia que se libera

por la reacciéon en forma de calor serd menor cuando se forma agua
en estado de vapor que cuando se forma agua liquida.

Ho(g) + % 0,(8) = Hy0 (v); AHP=—2425k)
Ho(g) + % 0,(g) = H,0 (1); AH? = —2855kJ

32. | Deduce la entalpia de combustién del propano.

3C (grafito) + 4 Hy (g) + 5 0,(g)

N lAH? = -1039k
_ CsHg (8) + 50, (8)
RS AHY = AHY — AHS = AHS = —2373,7 kJ
s = -2373,7 — (—103,9) =
S — _2219,8kJ
e
]

\/ \
3C0,(g) + 4 Hy0 (1)

Reacciones quimicas representadas en el diagrama de entalpia:

3 C (grafito) + 4 Hy(g) + 5 05 (g) = C3Hg (g) + 5 0, (g);
AH; =—-103,9 kJ

3 C (grafito) + 4 H, (g) + 50, (g) = 3 CO, (g) + 4 Hy0 ());
AH, = —2373,7 kJ
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33.

34.

Termoquimica

Aplicando la ley de Hess se obtiene la reaccién de combustion
del propano. Para ello se cambia de sentido a la primera reaccion
y la sumamos a la segunda:
C3H8(g) +5b Og(g) —-3C (graf/'to) +4 Hg(g) +5 Og(g)
3 C (grafito) + 4 Hy (g) + 5 05 (g) — 3 CO, (g) + 4 Hy0 (/)

CsHg(g) + 50,(g) - 3 CO,(g) + 4 H,0 (/)
AH, = AH, — (-=AH;) = —2373,7 k) — (—=103,9 kJ) = —2219,8 kJ
Escribe las ecuaciones termoquimicas representadas en la figura y deduce
la variacion de entalpia para la transformacion: H,0 (g) — H,0 (/).

CH4 (g) +5 02 (g)

AH, = —802 kJ
AH; = —890 kJ

Entalpia (kJ/mol)

¥ CO»(g) + 2 H,0 (g)
"COz (8) + 2 H,0 (N lAHg = —88kJ

Reacciones quimicas del diagrama entalpico:

CH4 (8) +505(g) > CO,(g) + 2 Hy0O (); AH; =—890 kJ

CH; (g) +505,(g) > CO-(g) + 2H,0(g); AH,=-802kJ
La reaccion de condensacion se obtiene sumando la primera ecuacion
a la inversa de la segunda:

CH4 (g) +50,(g) > CO.(g) +2H,0(/); AH; =-890kJ

CO,(g) +2H50(g)—>CH, (g) +505(g); —AH, =802 kJ

2H0(g) — 2 Hy0 (); AH, = -88kJ
Como el valor de la entalpia de la reaccién va referido a dos moles
de vapor de agua, dividiendo dicho valor entre dos se obtiene
la variacion de entalpia de la reaccion:
H.O(g) > H, O (/); AH, = —44 kJ/mol

La combustion del acetileno, C;H, (g), produce diéxido de carbono y agua:

a) Escribe la ecuacién quimica correspondiente al proceso.

b) Calcula el calor molar de combustion del acetileno y el calor producido
al quemar 1,00 kg de acetileno.

Datos: AH¢% (kJ/mol): diéxido de carbono: —393,5;

AHj del agua (g): —241,8; AH5 del acetileno: 223,75.
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Ecuacion quimica de la combustion del acetileno:
CoHo (8) +5/2 0, (g) = 2 CO, (g) + Hy0 (/)

a) El calor molar de combustién a presién constante se denomina
entalpia molar de combustion, y se obtiene a partir de las entalpias
de reactivos y productos:

AH° = (¥ n.° moles - AH{ productos) — (X n.° moles - AHf reactivos)
AH® =[2mol- AH?CO,(g) + 1 mol - AH?H0 (1] —
—[I mol - AH? CoH, (g)]
Sustituyendo las entalpias de formacién de las sustancias
que intervienen se obtiene:
AH® = -1252,6 kJ/mol
El signo negativo indica que la reaccion se produce
con desprendimiento de energia en forma de calor (exotérmica),
al igual que en toda combustion.

b) Como la masa molecular del acetileno es de 26 g/mol, el calor

que se desprende al quemar 1 kg de acetileno se obtiene
de las siguientes relaciones:

Q= 12526 kljmol . LML 1000€ /o190y ke
26 1 ke

Escribe ajustada la reaccion de combustion del butano y dibuja el diagrama
entalpico. Calcula el calor desprendido en la combustion de una bombona
que contiene 3 kg de butano.

Datos: AH% (kJ/mol): CO, (g) = 393,5; H,0 (/) = —285,5;

C4H10 (g) = —126,1

Ecuacion de combustion del butano:

A C4H10 + 13/2 02

AHS = —2875,4 kJ/mol

Entalpia

4CO, + 5 Hy0

AH® = (5 mol - AHZ H,0 + 4 mol - AH? CO,) — (AH, ® CyHyo) =
= (—=285,5 kJ/mol - 5 mol — 393,5 kJ/mol - 4 mol) —
—(—=126,1 kJ/mol - 1 mol) - AHZ = —2875,4 kJ/mol
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En 3 kg de butano se encuentran 51,7 mol de butano:
3000 g C4H10

= 51,7 mol C4H
58 g/mol e

Por tanto, en la combustion de dichos moles se desprenderan:
R =51,7 mol C4H1q - (—2875,4 kJ/mol) = —148 727,6 kJ

36. | Calcular el incremento de entalpia en condiciones estandar
en la reaccion de formacion del metano (gas) a partir
de los siguientes datos:

AH4% diéxido de carbono = —393,5 kJ/mol,
AH¢% agua (/) = —285,5 kJ/mol, AHZ,m, metano = —840 kJ/mol.

Escriba todas las reacciones para las que se aportan datos.
En todos los casos considérese el agua en estado liquido.

Ecuacion de combustion del metano:
CH; (8) +20,(g) > CO,(g) +2H,0 (/); AH= -840 kJ/mol

Conocida la entalpia de combustién del metano se puede calcular
su entalpia de formacién a partir de la ecuacion:

AH° = (X n.° moles - AH{ productos) — (X n.° moles - AHF reactivos)

Sustituyendo los datos de las entalpias de formacién conocidas
y despejando la entalpia de formacién del metano, se tiene:

—840 kJ = [1 mol - AH?CO, (g) + 2 mol - AH? H,0 (/)] —
—[1 mol - AH?CH, (g)] — AH?CH, (g) = —126,5 kJ/mol

Ecuacion termoquimica de formacion del metano:

C(s)+ 2 H,(g) > CH, (g); AH®= -126,5 kJ/mol
Ecuacién de formacion del diéxido de carbono:

C(s)+ 0, (g) > CO, (g); AH® = —-393,5 kJ/mol
Ecuacién de formacién del agua:

H, (g) + % 0,(g) > H0 (/); AH°=-285,5kJ/mol
37. | Los calores de combustion del 1,3-butadieno, butano e hidrégeno
son —2540,2; —2877,6 y —285,8 klJ/mol, respectivamente.

Utilice estos datos para calcular el calor de hidrogenacion
del 1,3-butadieno.

Ecuacion de combustion del butadieno:

CaHe (g) + % 0,(g) >4 CO,(g) + 3 H0()); AH] =-2540,2 kJ
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Ecuacion de combustion del hidrogeno:

1
Hy (g) + > 0,(g) =4 CO,(g) + HO (/); AHS =—-2858KkJ

Ecuacion de combustion del butano:

CqHio (8) + ? 0,(g)—>4CO,(g) +5H,0(); AH3=-2877,6kJ

El calor a presion constante o entalpia de la reaccién
de hidrogenacion del butadieno:
C4He (8) + 2 Hy(g) = C4Hip (g)
se puede calcular a partir de la ley de Hess, sumando la primera
ecuacion a la segunda multiplicada por dos y a la inversa
de la tercera ecuacion.
AHriAH1+2 . AHZ—AH3—)
— AH, = —-2540,2 kJ + 2 - (—285,8 kJ) — (—2877,6 kJ) = —234,2 kJ

Dada la reaccion:
CH, (g) + Cl, (g) — CH3CI (g) + HCI (g)
Calcule la entalpia de reaccion estandar utilizando:
a) Las entalpias de enlace.
b) Las entalpias de formacion estandar (tablas).

Datos: entalpias de enlace en kJ/mol: (C—H) = 414; (CI-CI) = 243;
(C—CI) = 339; (H—CI) =432.

a) Teniendo en cuenta que para la ruptura de enlaces hay
gue suministrar energfa, mientras que al formarse nuevos enlaces
se desprende energia, se deduce que la entalpia de la reaccion
se puede calcular a partir de las energias de enlace:
AH® =X (Enlaces rotos) — X (Enlaces formados)

A partir de la ecuacion ajustada se observan las siguientes roturas
de enlaces en las moléculas de los reactivos y formacién de nuevos
enlaces en las moléculas de los productos:
e Enlaces que se rompen de los reactivos: 1 enlace C—H

y un enlace CI-Cl.
e Enlaces que se forman de los productos: 1 enlace C—Cl

y un enlace H—CI.
Sustituyendo el valor de la energia correspondiente a los enlaces
indicados, resulta:

AH® =[E(C—H) + E(CI-CDN] — [E(C-CI) + E(H-CD] —

— AH® = (414 kJ + 243 kJ) — (339 kJ + 432 k) = —-114 kJ
El signo negativo indica que por cada mol de metano
que reacciona se desprenden 114 kJ de energia.
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Termoquimica

b) Para calcular la entalpia de la reaccion a partir de las entalpias

de formacién partimos de la expresion:
AH® =% (n- AH{ productos) — X (n - AH? reactivos) —
— AH® =[AH?HCI (g) + AH7 CH3Cl (g)] —
— [AH?CH4 (g) + AH?PC, (g)]
El valor de la entalpia de la reaccién se obtiene sustituyendo
las entalpias de formacién estandar tomadas de las tablas
y teniendo en cuenta que la entalpia de los elementos quimicos
en su forma mas estable y en condiciones estandar se considera
cero, como es el caso del Cl, (g):
AH® =[-92,3 k) + (=82 k)] —[-749 k) + 0] = -99,4 kJ

Observa que el resultado obtenido por ambos métodos

no es el mismo. Esto es debido a que el calculo a partir

de las energias de enlace es aproximado, ya que hay que tener

en cuenta que los datos que se indican en las tablas son de valores
medios de energias de enlace.

Los valores de las entalpias estandar de combustion

del C (s) y del benceno (/) son, respectivamente, —393,7 kJ/mol

y —3267 kJ/mol, y el valor de la entalpia estandar de formacion

para el agua liquida es —285,9 kJ/mol.

a) Calcula la entalpia de formacién del benceno (/).

b) ;Cuantos kJ se desprenderan o absorberan en la combustion
de 0,5 kg de benceno?

a) Ecuacion de combustion del benceno:

Conocida la entalpia estandar de combustion del benceno,
se puede calcular su entalpia de formacién a partir de la ecuacion:

AHZ = (X n.° moles - AH? productos) — (£ n.° moles - AHf reactivos)

Sustituyendo el valor de la entalpia de combustion

y las entalpias de formacién en la ecuacion, y teniendo

en cuenta que la entalpia de formacién para el oxigeno es cero

y que la entalpia de formacién del diéxido de carbono tiene

el mismo valor que su entalpia de combustion, se obtiene el resultado
de la entalpia de combustion para el benceno.

—3267 k) =[6 mol - AH?CO,(g) + 3 mol - AH? H,0 ()] —
—[1 mol - AH? CgHg (N1 = AH? CgHg (1) = 47,1 kJ
El signo positivo indica que la formacién del benceno

es un proceso endotérmico, que tiene lugar con absorcion
de energia térmica.
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SOLUCIONARIO

b) El calor que se desprende en la combustion de un mol de benceno
es de —3267 kJ. Teniendo en cuenta que la masa molecular
del benceno es de 78 g/mol, se obtiene que la energia desprendida
en la combustion de 500 g de benceno es de 20 942 kJ.

Q= —3267 klfmol . —MBENCEN0 5y 50942 kJ
78 g bereeno

0

Las entalpias de formacién estandar del CO,, H,0 y C3Hg son,
respectivamente, —393,5 kJ/mol; —285,8 kJ/mol y —103,852 kJ/mol.
a) Escriba la reaccion de combustion del propano.
b) Calcule la entalpia estandar de combustion del propano.
c) Determine la masa de gas necesaria para obtener 1000 kg de 6xido
de calcio por descomposicion térmica del carbonato de calcio, si:
CaCO0; (s) — Ca0 (s) + CO, (g) AH° =178,1k)

a) Ecuacion de combustion del propano:
C3Hg (g) + 50, (g) > 3 CO, (g) + 4 HO (/)
b) La entalpia de combustion del propano se calcula a partir
de los datos de las entalpias de formacion de las sustancias
que intervienen en la reaccion en condiciones estandar, teniendo
en cuenta que la entalpia de formacién del gas oxigeno es cero:
AH® = (X n.° moles - AH? productos) —
— (2 n.° moles - AH? reactivos) - AH® = [3 mol - AH?CO, (g) +
+ 4 mol - AH? H,0 ()] — [1 mol - AHP CsHg (g)]
Sustituyendo las entalpias de formacion en la ecuacion resulta:
AH® =[3 mol - (-393,5 kJ/mol) + 4 mol - (—285,8 kJ/mol] —
— [1 mol - (-103,852 kJ/mol)] » AH® =-2111,9 kJ

El valor negativo de la entalpia indica que es un proceso exotérmico
que tiene lugar con desprendimiento de energia en forma de calor.

¢) Enla descomposicion de 1 mol de carbonato de calcio se absorben
178,1 kJ. Teniendo en cuenta que su masa molecular es de
100 g/mol, se obtiene que por cada gramo de carbonato de calcio
se necesita un calor de 1,781 kJ, de manera que en la de 10°g
de carbonato se necesita aportar una energia de 1,781 - 10°kJ.
Como en la combustién de un mol de propano se desprenden
2111,9 kJ, para obtener 1,781 - 106 kJ haran falta 843,3 mol:
1,781 - 10° kJ = n.° moles - 2111,9 kJ/mol —
— n.° moles de propano = 843,3 mol

Moles que expresados en masa equivalen a:

843 3 mok-propano - —Fr8POPAN0. _ 55106 5 _ 37 106 kg

ano de propano
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41.

Termoquimica

El metanol se obtiene industrialmente a partir de monéxido de carbono
e hidrégeno de acuerdo con la reaccion:

CO(g) + 2 H, (g) — CH30H (g)
Teniendo en cuenta las siguientes ecuaciones termoquimicas:

CO (g) + 1/2 0, (g) — CO, (g); AH, = —283,0 kJ

CH3O0H (g) + 3/20,(g) > CO, (g) + 2H,0(g); AH,=—-764,4k)

H,(g)+ 1/2 0, (g) - H,0 (g); AH; = —285,5 kJ
Calcular:

a) El cambio de entalpia para la reaccion de sintesis industrial
de metanol, indicando si la reaccion es exotérmica o endotérmica.

b) Calcula la energia calorifica implicada en la sintesis de 1 kg de metanol,
indicando si es calor absorbido o desprendido en la reaccion.

a) Aplicando la ley de Hess podemos obtener la sintesis del metanol
por combinacion lineal de las ecuaciones que aparecen
en los datos. Para ello se multiplica la tercera ecuacién por dos,
se cambia de sentido la segunda ecuacion y se suma el resultado
asi obtenido con la primera ecuacion.

1.7 ecuacion:
CcO (g)+%02 (8) > CO»(g); AH= —-283,0 kJ

Inversa de la 2.7 ecuacion:

CO,(g) + 2 H,0 (g) — CH30H (g) +% 0,(8); AH=764,4kJ
3.2 ecuacion multiplicada por dos:

2Hy(g)+20,(g)—> 2 Hy0 (g); AH=-571kJ
Suma de las ecuaciones: CO (g) + 2 H, (g) — CH30H (g)

Por tanto:
AH=-283,0kJ + 764,4 k) — 571 kJ = —89,6 kJ

El signo del resultado indica que es un proceso exotérmico
en el que se desprende energia térmica.

O
=

En la sintesis de un mol de metanol se desprenden 89,6 kJ.
Como la masa molecular del etanol es de 32 g, se tiene
que por cada gramo de etanol se liberan 2,8 kJ.

89,6 kJ/mol - oL metanol g 1

32 g metanol

Y en la formacion de 1000 g se desprendera una energia calorifica
de 2800 kJ:

Q=-2,8kJ/g- 1000 g =—2800 kJ



SOLUCIONARIO

42. | El octano, CgH;g (/), es un hidrocarburo liquido de densidad

0,79 kg - L-1 y el componente mayoritario de la gasolina.

Teniendo en cuenta las entalpias de formacion estandar

que se dan al final del enunciado, calcule:

a) La entalpia molar de combustion del octano (c.s.).

b) Si 1 L de octano cuesta 0,87 euros, ;jcual sera el coste de combustible
necesario para producir 10 J de energia en forma de calor?

c) ;Cual sera el volumen de octano que debe quemarse para fundir
1 kg de hielo si la entalpia de fusion del hielo es 6,01 kJ mol—1?

Datos: AH$ (kJ - mol—1): CgH;5 () = —249,9; CO, (g) = —395,5;

H20 (I) :—285,8.

a) Reaccion de combustién del octano:
25
CgHig (/) + > 0,(g) »8C0O,(g) +9 H0 (/)

AH= (8 mol - [-393,5 kJ/mol) + 9 mol - (—285,8 kJ/mol)] —
— [1 mol - (—=249,9 kJ/moal)] - AH = —5470,3 kJ/mol

b) Moles de octano necesarios para originar 106 J de energfa calorifica:

ne108y. 2MACeHs 163 0 Cottye
5470300 4
Masa de octano:
m = 0,183 mokectaro - 85818 _ 56 855 0 H L
81118
Volumen de octano:
V = 20, 86 g octaro _LLGshs 60061 g
’ 790gCsHE e
Coste en euros del octano:
0,87 €
0,026 1_eetano - ———— = 0,02 euros

18

¢) Moles de agua contenidos en 1 kg de hielo:

1 mol H,0
n = 1000 g b0 . — N Y
> 18gh0

Energia calorifica necesaria para fundir 1 kg de hielo:
6,01 kJ
1 metH;0

Moles de octano que se necesitan para fundir todo el hielo:

— 55,6 mol H,0

Q=n- L=55,6 moHt0 - =334,2kJ

n=3342k — 2" _ 061 mol CaHys
5470,3 kI
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Masa de octano necesaria para fundir el hielo:
114 g Cngg

1 mol GgH7g
Volumen de octano necesario para fundir 1 kg de hielo:

V:6,96g,@g|‘11/8 1000 mL C8H18
790 g CgHTg

=8,8- 10-3L C8H18

m = 0,061 motegHTg - =6,96g CgHg

= 8,8 mL Cngg =

43. | La entalpia de combustién del butano es de AH; = —2642 kJ/mol.
Si todo el proceso tiene lugar en fase gaseosa.
a) Calcula la energia media del enlace O—H.
b) Determina el nimero de bombonas de butano (6 kg butano/bombona)
que hacen falta para calentar una piscina de 50 m3 de 14°C a 27 °C.

a) Ecuacion de combustion del butano:
13
CqHio (8) + 702 (8) >4 CO,(g) + 5 H,0 ()

AHZ = —2642 kJ/mol

AH? = X (energfa de enlaces rotos) —

— Y (energia de enlaces formados) —
- —2642kJ=[3-E(C-C)+ 10 E(H-H) +
13

—i—?-E(O:O)]—[8~E(C:O)+10-E(O—H)]

de donde, sustituyendo los datos y despejando, se obtiene
la energia media del enlace oxigeno-hidrégeno:
E(O—H) =513 kJ/mol
b) Una piscina de 50 m3 de agua contiene 50 000 litros de agua.
Suponiendo que la densidad de dicha agua sea de 1000 kg/m3,

la masa de agua que contiene es de 50 000 kg,
o lo que es lo mismo, 5 - 107 g de agua.

A continuacion se calcula la cantidad de calor necesaria para elevar
la temperatura 13°C (27°C — 14°C = 13°C):
Q=m-c,-AT=5-10"g-4,18 J/(g-K)-13K=2,72 - 106 kJ
Y el nimero de moles de butano que se necesitan es:
2,72 10°kJ
2642 kJ/mol
Por ultimo, se calcula el numero de bombonas que contienen
los moles de butano calculados:
1028,4 mok-67H - 5,8 - 10 2kgLsH1y 1 bombona
1 molEzH1, 6 kg
= 10 bombonas

Q=n-AHS = n —1028,4 mol C4H10
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46.

SOLUCIONARIO

Justifique la veracidad o falsedad de las afirmaciones siguientes:
a) Toda reaccion exotérmica es espontanea.

b) En toda reaccién quimica espontanea la variacion de entropia
es positiva.

c) En el cambio de estado H,0 (/) — H,0 (g) se produce un aumento
de entropia.

a) Falso. No es suficiente que una reaccion sea exotérmica para
que sea espontanea, ya que ademas intervienen la entropia
y la temperatura a la que tiene lugar el proceso. Una reaccion
exotérmica (AH < 0) acompafiada de una disminucion del valor
de la entropia (AS < 0) y a temperatura suficientemente baja
puede ser no espontanea.

b) Falso. En una reaccién en que la entropia aumente (AS > 0)
y se desprenda calor (AH < 0) se cumple a cualquier temperatura
que la reaccién es espontanea. Pero si la reaccion absorbe
calor (AH > 0), aunque se produzca un aumento de entropia,
a temperaturas bajas el producto T- AS podria ser menor
que AH; en este caso, T- AS < AH, y la reaccion seria
no espontanea.

c) Verdadero. Al aumentar el desorden molecular; por ejemplo,
en el cambio del estado liquido al estado gaseoso,
se produce un aumento en la entropia.

Razona cual de los datos que se indican de la entropia corresponde
al bromo en estado liquido y cual al bromo gaseoso:
A) S° =152 J/(mol - K), B) S° = 245 J/(mol - K).

Las fuerzas intermoleculares en el bromo liquido son mas fuertes
que en el bromo gaseoso, y como consecuencia, el desorden y el valor
de la entropia es mayor en el bromo gaseoso.

S°Br, (/) = 152 J/(mol - K); S°Br, (g) = 245 J/(mol - K)

Dada la reaccion: 2 Ag,0 (s) — 4 Ag (s) + O, (g).
a) Determine el valor de AH° para la misma.

b) Calcule el calor transferido cuando se produce la descomposicion
de 3,25 g de Ag,0 en condiciones normales. Razone si se desprende
o se absorbe calor durante este proceso.

c) ;Cual es el signo que tiene A S° en esta reaccion?
Dato: AH$ Ag,0 (s) = —30,6 kJ.
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a) En las reacciones quimicas se cumple:

b

=

c)

AH® = (X n®moles - AH? productos) —
— (X n® moles - AH¢ reactivos)

Como la entalpia de formacién de los elementos quimicos
en condiciones estandar es cero, resulta que:
AH® = — (£ n°moles - AH{ reactivos) =
= -2 mol - (-30,6 kJ/mol) = 61,2 kJ

El resultado indica que en la descomposicién de dos moles
de Oxido de plata se absorbe (proceso endotérmico)
una energia de 61,2 kJ.

Utilizando la masa molecular del Ag,0 (213,6 g/mol) y el dato
de la entalpia de reaccién se obtiene la cantidad de calor necesaria
para descomponer 3,25 g del reactivo:

1 mol Ag,0
31,6 g Ags0

Durante la reaccién se descompone un sélido en dos sustancias,
una solida y la otra gaseosa. Como consecuencia se producira
un aumento en el desorden del sistema y la entropia sera
positiva, AS® > 0.

Q= 30,6 ki/mol - -3,25 ¢ = 0,43 kJ

47. | Conteste de un modo razonado a las siguientes preguntas:

a) ;Qué valores tienen que tener las magnitudes termodinamicas
para que una reaccion sea espontanea?

b) ;Podria lograrse mediante calentamiento que una reaccion
no espontanea a 25 °C fuese espontanea a temperatura mas alta?

a) Una reaccion sera espontanea cuando la variacion de energia

b

=

libre de Gibbs sea menor que cero (AG=AH - T- AS<0).
Esto se cumple a cualquier temperatura cuando en una reaccion
se desprende calor (AH < O, reaccién exotérmica)

y a la vez se produce un aumento de entropia

(AS > 0), ya que si a una cantidad negativa se le resta otra
cantidad positiva, el resultado siempre es un valor negativo

y la reaccion es espontanea.

Si se podria. Si la reaccién es endotérmica (AH > 0) y se produce
un aumento de entropia (AS > 0), a temperaturas bajas

el producto T- AS es menor que AH, y la diferencia entre ambos
términos es positiva, siendo el proceso no espontaneo.

Pero si calentamos a temperaturas elevadas, el producto 7- AS
puede superar al término AH, y la diferencia H — T- AS

podria ser negativa, siendo en estas condiciones el proceso
espontaneo.
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49.

SOLUCIONARIO

Teniendo en cuenta la grafica que representa los valores de AHy T- AS
para la reaccion A — B, razona si las siguientes afirmaciones son ciertas
o falsas:
a) A 500 K la reaccion es espontanea.
b) El compuesto A es mas estable que el B a temperaturas inferiores
a 400 K.
c) A 400 K el sistema se encuentra en equilibrio.
d) La transformacion de A en B es exotérmica a 600 K.

kJ AH

80 —
60 T-AS
40 —
20 —
0

[ I [ [ I [ [ T(K)
100 200 300 400 500 600 700

a) Verdadero. A500 K, AH < T- AS, y se cumple que AG < 0,
con lo que la reaccién es espontanea.
b) Verdadero. A T < 400 K, AG > 0. Como consecuencia
no es espontanea la reaccion A — By, por tanto, A es mas estable
que B.
c) Verdadero. A la temperatura de 400 K el sistema se encuentra
en equilibrio, ya que AH = T- ASy, por tanto, AG = 0.
d) Falso. Solamente es exotérmica a temperaturas superiores
a 650 K.

Indique, razonando la respuesta, en cada caso, si las siguientes
afirmaciones son ciertas o falsas:

a) La entalpia estandar de formacion del Hg (s) es cero.
b) Todas las reacciones quimicas en las que AG < 0 son muy rapidas.

c) La absorcion de calor por parte de un sistema contribuye al aumento
de su energia interna.

a) Falso. La entalpia normal de formacion de cualquier elemento
en su estado mas estable es cero. En el caso del mercurio, la forma
mas estable es el estado liquido, no el sélido.

b) Falso. No existe una relacion directa entre la espontaneidad
de un proceso y su velocidad de reaccion. Pueden existir
reacciones espontaneas que sean muy rapidas y otras
gue sean muy lentas.
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51.

Termoquimica

c)

Verdadero. Matematicamente, el primer principio se expresa
como: AU=Q+ W.

Si un sistema absorbe calor del entorno (proceso endotérmico:

Q@ > 0) o se realiza un trabajo sobre el sistema (W > 0), la energia
interna del sistema aumenta.

Razona si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) No basta que una reaccion quimica sea exotérmica para que sea
espontanea.

b) La variacion de entropia de una reaccion espontanea puede
ser negativa.

¢) Muchas reacciones endotérmicas transcurren espontaneamente
a bajas temperaturas.

a)

Verdadero. Si la reaccién es exotérmica AH es negativa, pero AG
podria ser mayor que cero si el factor — T - AS se hace positivo

y mayor, en valor absoluto, que AH. Esto podra suceder

si disminuye el desorden (AS negativo) y las temperaturas son
elevadas. Solo si la variacion de entropia es positiva podemos
afirmar que las reacciones exotérmicas son espontaneas a todas
las temperaturas.

b) Verdadero. Aunque el factor — T - AS se hace positivo

al ser negativo AS, si la reaccion es exotérmica y el valor negativo
de AH es mayor en valor absoluto que — T - AS, la reaccion,
aunque tenga una variacion de entropia negativa, sera espontanea.

Falso. En las reacciones endotérmicas la tendencia

a ser espontaneas crece con entropias positivas elevadas
y temperaturas altas. Como consecuencia, solo aquellas
reacciones en que se cumpla que la variacion de entalpia
sea pequefia y la variacion de entropia grande podrian ser
espontaneas a baja temperatura.

Razona si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La entalpia no es una funcién de estado.
b) Si un sistema realiza un trabajo, se produce un aumento de su energia

interna.
c) SiAH< Oy AS > 0, la reaccion es espontanea a cualquier
temperatura.
a) Falso. La entalpia es una funcién de estado porque su valor

Unicamente depende de la situacién o estado del sistema
y no del camino o proceso seguido para llegar a ese estado.
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SOLUCIONARIO

Falso. El primer principio de la termodinamica establece

que AU = @+ W. Por tanto, el cambio de energfa interna depende
del calor y del trabajo. En el supuesto de que el proceso

sea adiabéatico (AQ = 0) y no exista intercambio de energia

en forma de calor, entonces la afirmacion es falsa,

ya que si el sistema realiza un trabajo, entonces W < O

y, por tanto, AU < O; es decir, habra una disminucion

de su energia interna.

Verdadero. Para que una reaccién sea espontanea se debe
cumplir que AG < 0; es decir, AH — T- AS < 0. Por tanto,

si AH es negativo y AS positivo, como T es siempre positiva,
se cumplira que AH — T- AS es negativo para cualquier valor
de la temperatura.

52. | Dadas las siguientes ecuaciones termoquimicas:

2H,0,() > 2H,0() +0,(g) AH=—196kJ
N,(g)+ 3 Ha(g) >2NH3;(g)  AH=-92,4kl

a) Define el concepto de entropia y explica el signo
que probablemente tendra la variacion de entropia en cada
una de ellas.

b) Explica si los procesos representados seran o no espontaneos
a cualquier temperatura, a temperaturas altas o temperaturas bajas,
0 Nno seran nunca espontaneos.

a)

O
=

La entropia es una funcion de estado que, en los procesos
reversibles y que se realizan a temperatura constante, se obtiene
del cociente entre el calor intercambiado por el sistema

y la temperatura absoluta a la que se realiza el proceso.

La entropia constituye una medida del desorden de un sistema.
Cuanto mayor sea el desorden de un sistema, mayor

es su entropia.

En la descomposicion del perdxido de hidrogeno,

la variacion de entalpia es menor que cero (AH < 0) y la variacion
de entropia aumenta (AS > 0). Ambos factores

favorecen la espontaneidad del proceso, por lo que sera
espontaneo a cualquier temperatura.

En la sintesis del amoniaco, el factor entélpico (AH < 0)

favorece la espontaneidad, pero el factor entrépico la dificulta
(AS < 0), de manera que el proceso sera espontaneo solo a bajas
temperaturas en que se cumpla que el valor absoluto del término
T- AS sea menor que el valor absoluto de AH (IT- AS| < |AH]),
y de esta forma AG < 0.
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Termoquimica

Explica razonadamente las siguientes cuestiones:

a) Cémo variara con la temperatura la espontaneidad de una reaccién
enlaque AH< 0y AS <0, siendo estas dos magnitudes constantes
con la temperatura.

b) La entalpia de formacion del agua a 298 K es —286 kJ/mol.
Sin embargo, cuando se mezclan a 298 K el hidrégeno y el oxigeno,
no se observa reaccion apreciable.

c) La ley de Hess es una consecuencia directa de que la entalpia
es una funcion de estado.

a)

b

iy

c)

El término AH es negativo (reaccion exotérmica),

pero al ser AS negativo, el término —T - AS, que tiene

un signo negativo delante, se convierte en positivo

y, consecuentemente, habra una temperatura determinada

para la cual la energia libre seréa nula y el sistema estara

en equilibrio.

Para temperaturas mayores de ese valor de equilibrio la variacién
de energia libre sera positiva; por tanto, no espontanea.

Y por debajo de esa temperatura de equilibrio la energia libre
seré negativa, y la reaccion, espontanea. Como conclusion,

a temperaturas bajas la reaccion es espontanea, y a temperaturas
altas disminuira la espontaneidad hasta un valor en que la reaccién
no es espontanea.

En la reaccion 2 H, (g) + 0, (g) — 2 H,0 (1), la variacion

de entalpia es negativa y se obtienen 2 moles de liquido

a partir de 3 moles gaseosos; es decir, se produce

una disminucién de desorden, siendo AS negativo.

Como conclusién: solo a temperaturas bajas la reaccion

se producira espontaneamente, al resultar la variaciéon de energia
libre negativa.

Verdadero. Si una reaccién quimica pasa de un estado A
hasta otro diferente C, por un camino directo (ruta 1),

0 bien se llega desde el estado A al C por otro camino
pasando por otro (u otros) estado intermedio B (ruta 2),

al ser la variacién de entalpia una funcion de estado,

su variacion dependera exclusivamente

del estado inicial A y del estado final C, y no del camino
directo o indirecto que hayamos seguido. Por tanto, si sumamos
la variacion de entalpia asociada al paso de A hasta B

y la asociada del paso de B hasta C, debera sumar lo mismo
que la energia asociada para pasar de A hasta C directamente,
como afirma la ley de Hess.
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SOLUCIONARIO

En la fabricacién del vino, la glucosa de la uva es transformada en etanol
mediante la accién de levaduras, segin la reaccion:
CeH1,06 (s) » 2 C,H50H (/) + 2 CO, (g)
La energia libre estandar de esta reaccion es —222,76 kJ/mol.
Con los datos dados, calcula: a) A S estandar de la reaccion;
b) la entalpia estandar de formacién del etanol liquido.
Datos: AH$ en kJ - mol—1: CgH;,06 (s) = —1274,4;
CO, (g) = —393,51; S°en J - mol—1 . K—1: CgH,,04 (s) = 212,1;
C,HsO0H (/) = 160,7; CO, (g) = 213,74.

a) Fermentacion de la glucosa:
CGH1206 (5) -2 C2H5OH (/) —+ 2 C02 (g)
AST=%(n,-S°p)—X(n-Sr—
— AS?=(2mol - 160,7 J - mol~1 - K-+
+2mol-213,74J -mol~t- K1) — (I mol - 212,1J - mol~! - K71) —
— AS?=536,8J-K!
Se produce un aumento del desorden del sistema,
como consecuencia de que la glucosa se encuentra en estado
solido y se transforma en una sustancia liquida y otra gaseosa.

b

Rastd

A partir de la expresion de la energia libre de Gibbs:
AG)=AH; — T-AS?
Sustituyendo los datos conocidos y despejando se obtiene
la entalpia de la reaccion:
AH? = AGP+ T- ASP = —222,76 kJ - mol~1 +
+ 298K -0,5368 kJ - K1 = —62,79 kJ

Con este resultado, y a partir de los datos de entalpias de formacion
de la glucosa y del dioxido de carbono, se obtiene la entalpia
de formacion del etanol.

AH? =X(ny - AHf p) — X(n, - AHP 1) = —62,79 kJ =

=[2 mol - AH{ C,HsOH (/) + 2 mol - (—393,5 kJ - mol=1)] —

—[1 mol - (=1274,4 kJ - mol~1)] — AHP CoHsOH (/) = —275,1 kJ/mol

Para la reaccion de hidrogenacion del eteno determine:

a) La entalpia de reaccién a 298 K.

b) El cambio de energia de Gibbs de reaccion a 298 K.

c) El cambio de entropia de reaccion a 298 K.

El intervalo de temperaturas para el que dicha reaccion no es espontanea.

Datos a 298 K CH,=CH, CH3;—CH;
AH$ (kJ/mol) 52,3 -84,7
AG$ (kJ/mol) 68,1 -32,9
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56.

Termoquimica

a) Reaccion de hidrogenacion del eteno:
CHZICHQ + H2 —> CH3—CH3
AHP =%(ny - AH? p) — X(n, - AHP 1) =
=-84,7kJ —52,3kJ=-137kJ

b) Tenemos:
AG?=X(n,- AG?p) — X(n,- AGPT) =
=-329kJ -68,1 k] =-101kJ
c) Ahora:
AGS= AHS — T-AS® — AS = fwa

— AS;=-120,8 J/K

d) Para que una reaccion sea espontanea debe cumplirse
que la energia libre (AG° = AH° — T- AS®°) sea menor que cero.
Sustituyendo los datos, debe cumplirse que:

—137000J - T-(-120,8 J/K) <O

De dicha expresion se deduce que para valores

de T< 1134,1 K, la energia libre es negativa y el proceso

es espontaneo. A la temperatura de 1134,1 K el proceso

se encuentra en equilibrio; y por encima de la temperatura
de 1134,1 K la reaccion no se produce de forma espontanea.

En relacién con la energia libre estandar de reaccion:

a) Defina dicho concepto.

b) Calcule el cambio de energia libre estandar para la reaccion
de combustién del metano.

Datos: AG; (kJ - mol—1): CH, = —50,8; H,0 = —237,2;

CO, = —394,4.

a) La variacion de la energia libre de Gibbs de un sistema
indica la espontaneidad de una reaccién quimica
a una determinada temperatura englobando dos aspectos:
el calor transferido y el grado de desorden del sistema.
Matematicamente se expresa:

AG=AH-T-AS

Una reaccion sera espontanea cuando la variacion de energia
libre de Gibbs sea menor que cero. Si la variacion

de energia libre de Gibbs es cero, la reaccién estara

en estado de equilibrio. Cuando la variacién de energia libre de
Gibbs sea mayor que cero, la reaccion no se producira de manera
espontanea.
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b)

SOLUCIONARIO

Ecuacion de combustion del metano:
CH4 (8) + 20, (g) > CO, (g) + 2 H,0 ()
La variacion de la energia libre se obtiene a partir de la expresion:
AG, = X(n, - AG? productos) — X(n, - AG? reactivos)
Sustituyendo los datos de energias libres de formacion se obtiene:

AG, =[-394,4 k/mol + 2 - (-237,2 kJ/mol)] — (-50,8 kJ/mol) =
= —818kJ

AG < 0 — la reaccioén se produce de forma espontanea.

La reaccion principal del método de contacto en la fabricacién de acido
sulfirico es la oxidacion catalitica del didxido de azufre que se lleva a cabo
a una temperatura de unos 400 °C.

2S0,(g)+0,(g) >2S05(g); AH = —198,2 kJ

a) ;Qué cantidad de energia se desprenderia en la oxidacion de 74,6 g
de dioxido de azufre si la reaccion se realiza a volumen constante?

b) Predecir justificadamente el signo de la variacion de entropia de dicha
reaccion.

c¢) Justificar por qué la disminucién de la temperatura favorece
la espontaneidad de dicho proceso.

a)

A partir de la relacion: AH= AU+ P- AV se deduce que cuando
el proceso se realiza a volumen constante, AV =0, se cumple

que el calor de reaccién a presion constante es igual al calor

de reaccion a volumen constante: AH = AU.

Teniendo en cuenta que el valor de la variacion de entalpia
indicado corresponde a la oxidacién de dos moles de dioxido
de azufre y que la masa molecular del mismo es de 64 g/mol,
la cantidad de energia desprendida en la oxidacion de 74,6 g
de SO, se obtiene a partir de las siguientes relaciones:

—1982K) 1m0k, )6 5565 — 115,51 k)
2mots0, 64g50;

b) Segun la estequiometria de la reaccién se parte de un total

de tres moles de gas y se forman dos moles de gas, disminuyendo
el nimero de moles gaseosos durante la reaccion,

lo que significa un aumento en el orden del sistema

y una disminucion de la entropia: AS < 0.

Al ser la reaccion exotérmica (AH < 0) y producirse una disminucion
de entropia (AS < 0), a temperaturas bajas, el valor absoluto

del término entrdpico (T - AS) podria ser menor que el valor

absoluto del término entélpico. En estas condiciones, |AH| > |T- AS|,
el proceso seria espontaneo (AG=AH — T- AS<0).

157



158

58.

Termoquimica

Para la reaccion de descomposicién del peréxido de hidrégeno gas para
dar agua gas y oxigeno a 298 K.

a) Escribe la reaccion ajustada.

b) Calcula AHy AS estandar de la reaccion.

c) Razona si se puede esperar que el peréxido de hidrégeno gaseoso sea
estable a 298 K.

Datos: AH% H,0, (g) = —135,82 kJ/mol;

AH3 H,0 (g) = —241,82 ki/mol;

S° H,0, (g) = 335,672 J/K - mol; S° H,0 (g) = 188,83 J/K - mol;
S°0, (g) = 205,14 J/K - mol.

a) Ecuacion ajustada de la descomposicion del agua

b

=

oxigenada:

Hy0, (1) = Hy0 (/) + % 0, ()

La variacion de la entalpia de la reaccion se obtiene a partir

de los datos de las entalpias de formacion en condiciones estandar,
teniendo en cuenta que la entalpia de formacién del oxigeno

gas es Cero:

AH® = (X n.° moles - AH{ productos) —
— (2 n.° moles - AH? reactivos) —
5 AH® = % mol - AH? (0,(g)) + 1 mol - AH? (H,0())| —
—[1 mol - AH? (H,0, (1)1

Sustituyendo las entalpias de formacién en la ecuacion
se obtiene:

AH® =—-106 kJ

El valor negativo de la entalpia indica que es un proceso exotérmico
que tiene lugar con desprendimiento de energia en forma de calor
a presion constante.

De forma semejante se calcula la variacién de entropia del proceso,
teniendo en cuenta que la entropia del oxigeno gas ahora
no es cero.

AS® = (X n®moles - §° productos) — (X n? moles - S° reactivos)

AS = %mOI-S"Oz(g)—i—lmoI-S°H20(/) -
—[1 mol - S§° H,0, (/)]

Sustituyendo las entropias en la ecuacién se obtiene:
AS°® = 4427 J/IK
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SOLUCIONARIO

c) Calculamos la variacion en la energia libre de Gibbs
para comprobar si el proceso es espontaneo:
AG°=AH°-T-AS°=-106000J — 298 K - (—44,27 J/K) =
=-92807,5J
El valor negativo indica que el perdxido de hidrégeno
se descompone espontdneamente en oxigeno y agua.
Por tanto, termodindmicamente no es estable;
sin embargo, no nos indica si la velocidad de descomposicién
es alta o baja.

Sabiendo que la temperatura de ebullicién de un liquido

es la temperatura a la que el liquido puro y el gas puro
coexisten en equilibrio a 1 atm de presion, es decir, AG=0
y considerando el siguiente proceso.

Br, (/) < Bry (g)
a) Calcule AH° a 25°C.
b) Calcule AS°.

c) Calcule AG° a 25°C e indique si el proceso es espontaneo a dicha
temperatura.

d) Determine la temperatura de ebullicion del Br, (/), suponiendo
que AH°y AS° no varian con la temperatura.

Datos: AH Br, (g) = 30,91 kJ - mol—1; AH$Br, () = 0;
S°Bry(g) =245,4)-K1.mol~!; S°Br, (/) =152,2J - K~! - mol1.

a) La entalpia estandar para la reaccion se obtiene de las entalpias
de productos y reactivos:

AH® = AH?Bry(g) — AH?Br, (/) = 30,91 kJ — 0 kJ = 30,91 kJ

b) La entropia del proceso se calcula a partir de los datos

de las entropias de reactivos y productos:

AS° = S8°Bry(g) — S°Bry (/) =245,4 J/K — 152,2 J/JK =93,2 J/K
c) Sustituyendo los valores obtenidos se obtiene el signo

de la variacion de energia de Gibbs:

AG°=AH° - T-AS° =
=30,91-10%) —298 K - 93,2 J/K =3136,4 J

AG°® > 0. Al ser la energfa libre de Gibbs mayor que cero,

el proceso no es espontaneo.
d) Durante la ebullicion, AG® = 0.

Por tanto, se cumple que:
AH°® 30910

T: =
AS° 93,2 JIK

=331,7K=58,7°C
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Termoquimica

60. | Para la siguiente reaccion, calcule:
CH3—CH,0H (/) + 0, (g) - CH3—COOH (/) + H,0 (/)
a) La variacion de la entalpia de la reaccion en c.s.
b) La variacion de la entropia en c.s.
c) La variacién de energia de Gibbs en c.s.
d) La temperatura tedrica para que la energia de Gibbs sea igual

a cero.
Datos: T(25°C) | AH% (kJ-mol-1) | S°(J.K-1.mol™?))
Etanol (/) —-227,6 160,7
Acido etanoico (/) —487,0 159,9
0, (g) 0 205,0
H,0 (/) _285,8 70,0

a) La variacion de entalpia de una reaccion se obtiene a partir
de la diferencia entre las entalpias de formacién de los productos
y las de los reactivos:

AHY = —487 kJ — 2858 k) + 227,6 k] = —545,2 kJ

b) La variacion de entropia se calcula a partir de la diferencia entre
la entropia de los productos y reactivos:

AS? = (59,9 J/K + 70 J/K) — (160,7 J/K + 205 J/K) = —135,8 J - K1

C) AG°=AH°—-T-AS >
— AG;=-545200J — 298 K - (—135,8 J) = —504 732 J = —504,7 kJ

d) AG°=AH - T-AS°=0-5AH°=T-AS° >
AH° r 545200 J

N N LANNENG (Lt
AS° 1358 - K

=4014,7 K

61. | Explica por qué se experimenta una sensacion de frio al frotar etanol
sobre la piel basandote en la ecuacién termoquimica:

C,HsOH (/) > C,HsOH (g) AH =422k

Al frotar etanol sobre la piel se produce una evaporacion

de las moléculas de etanol, que inicialmente se encuentran

en estado liquido. Como se observa en el dato de la ecuacién
termoquimica, este es un proceso endotérmico en el que se absorbe
calor del entorno, en este caso de nuestra piel, responsable

de la sensacién térmica de frio que se experimenta durante

el cambio de estado.
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62.

SOLUCIONARIO

El etanol, CH3CH,0H (/), esta siendo considerado como un posible
sustituto de los combustibles fésiles tales como el octano, CgH,g (/),
componente mayoritario de la gasolina. Teniendo en cuenta

que la combustion, tanto del etanol como del octano, da lugar a CO, (g)
y H,0 (1), calcule:

a) La entalpia correspondiente a la combustiéon de 1 mol de etanol
y la correspondiente a la combustion de 1 mol de octano.

b) La cantidad de energia en forma de calor que se desprendera
al quemarse 1 gramo de etanol y comparela con la que desprende
la combustion de 1 gramo de octano.

c) La cantidad de energia en forma de calor que se desprende
en cada una de las reacciones de combustion
(de etanol y de octano) por cada mol de CO,
que se produce.

Datos: AH$ (kJ - mol—1): CH;CH,OH (/) = —277,7;
CgHys (/) = —250,1; CO, (g) = —393,5; H,0 (/) = —285,8.

a) Combustion del etanol:
CH3—CH,0H (g) + 3 0,(g) — 2 CO, (g) + 3 H,0 (/)
AH? =3(n,- AH? p) — S(n,- AHET) —
— AH; =[2 mol - (—=393,5 kJ/mol) — 3 mol - 285,8 kJ/mol] —
— [1 mol - (=277,7 kJ/mol)] —
— AH; = —-1366,7 kJ

Combustién del octano:
25
CgHig (/) +702(g) — 8C0,(g) + 9 H0 ()

AH° = %(n,- AH?p) — X(n - AHPr) =
— AH, =[8 moal - (—393,5 kJ/mol) — 9 mol - 285,8 kJ/mol] —
—[1 mol - (-250,1 kJ/mol)] - AH, = —5470,1 kJ

b) La masa molecular del etanol es 46 g/mol. Por tanto,
en la combustion de 1 g se libera una energia igual a 29,7 kJ:
1 mol
46 g

De forma semejante, el octano tiene una masa molecular
de 108 g/mol, asi que en la combustion de 1 g de octano se libera
una energia de 50,6 kJ/g.

@ = 1366,7 ki/mol - = 29,7 kl/g

108 ¢g
mol

Q, = 5470,1 kJ/mol - = 50,6 kl/g
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Termoquimica

c) En la combustion del etanol, para obtener 1 mol de dioxido de
carbono se necesitan 0,5 mol de etanol, que al quemarse liberan
una energia de 683,4 kJ:

Q= 1366,7 kl/mol etanol - -1 €N _ a3 4 /mol cO,

2 mol CO,

En la combustién del octano, para obtener 1 mol de CO,
se necesita 1/8 mol de octano. En consecuencia, se libera
una energia de 683,8 kJ:

Q = 5470,1 kJ/mol octano - 1 MO _ 5es 84 yimol €O,

8 mol CO,
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