EJERCICIOS RESUELTOS DE TERMOQUIMICA 12 BACHILLERATO

Los ejercicios mas largos no significan que sean mas dificiles. Puede ser mds largo porque se pregunten mas cosas
o porque se ha resuelto de dos formas distintas.

INFORMACION FUNDAMENTAL (y totalmente Iégica):

NO SE PUEDE RESOLVER UN EJERCICIO DE CALCULO DE UNA ENTALPIA REACCION, DE COMBUSTION O DE FORMACION SIN
PLANTEAR LA CORRESPONDIENTE REACCION.

ENUNCIADOS

1) Partiendo de las siguientes ecuaciones termoquimicas:

a) Hz2 (g) +1/2 02 (g) > H20 (1); AH%=-285’8 kJ

b) C (grafito) +02 (g) > CO (g); AH® =-393’5 kI

c) 2C2He (g) +702 (g) = 4 CO: (g) +6 H20 (I); AH°=-3119'6 k)

Calcule: A) la entalpia de formacion estandar del C;Hs aplicando la ley de Hess. B) Calor absorbido o
desprendido (indicarlo) al formar 5g de C;Hs

2) A partir de los siguientes datos de entalpias de reaccidn:

a) 2Ha(g) + O2(¢) > 2H20() AH° =-571,7 k)
b) 2CsHs() + 1502 = 12C0Oz() + 6H20() AH° =-6603 kJ
c) CeH12() + 902(g) = 6CO2() + 6H20) AH° =-3951 kJ
Calcular:

A) La entalpia de la reaccion: CeHeg() + 3H2(g) = CsHi2()-
B) La variacion de energia interna de esa misma reaccion del apartado A).

3) Calcular la AH° de la reaccién: 2 CO (g) = C(s) + CO: (g) conociendo las entalpias de las siguientes
reacciones:

CO2(g)) = CO(g) +1/2 02(g AHO=+283 k)

C(s) + Oz (g) = CO2(g) AH °= -393.5 kI

4) Dadas las entalpias estandar de formacion del CO3, -393°5 kJ/mol, y del SO, -296°1 kJ/mol, y la de
combustion: CS;(l) + 3 02(g) > CO2(g) + 2 SO2(g) AH® =-1072 kJ. Calcular: a) la entalpia estandar de
formacion del CSx(l).

b) Energia absorbida o desprendida (indicarlo) para formar 1kg de CS,.

C=12u S=32u

5) La nitroglicerina, C3Hs(NO3)s, se descompone segtin la reaccion:

4 C3Hs5(NOs)3(l) > 12 CO2(g) + 10 H20(g) + O2(g) + 6 N2g) AHC =-5700 kJ, a 25 °C.
Calcule la entalpia de formacién estandar de la nitroglicerina sabiendo que: AHf’[H,0(g)] = -241°8 kJ/mol;
AHfY[CO2(g)] = -393°5 kJ/mol.

7) A 25 °C, el calor de combustion del etano C2Hs(g), a presion constante, es -1559,8 kJ/mol y el del
eteno C;Ha(g) es de -1410,8 kJ/mol. Sabiendo que la entalpia de formacion del agua (l) es -285,8 kJ/mol,
determina: A) La entalpia de la reaccidon C2Hs(g) + H2(g)—C2He(g). B) La variacion de energia interna de la
reaccién anterior.

8) Determinar los KJ que se produciran en la combustién de 10 g de gas butano a 25°C a presion cte.
(suponiendo que se forma agua liquida). ¢ Cudl ha sido el calor proporcionado a volumen constante para

esos 10 g de butano a 25°C? ( C=12 H=1)
Datos de entalpia de formacién: CO, = -393 kJ/mol H,0(g) =-241,8 kJ/mol CsH10(g)=-125,6 kJ/mol

9) A 25 2Clareacciéon: CO(g) + % 02(g) > CO:2(g) Tiene una variacion de entalpia de AH° = -282,98
kJ, mientras que la energia libre de Gibbs es, AG° =-257,19 kJ a) ¢Qué valor tiene la variacion de
entropia de la reaccion? B) ¢A qué temperatura cambiara su espontaneidad y como dependera de la T?



10) Dada la reaccion 2A(g) + B(g) — C(g) + D(s) con AH =-87 kJ/mol y AS =-129J/Kmol:
a) Justifica razonadamente el signo del dato de AS atendiendo al estado de los reactivos y productos. b)
¢A partir de qué temperatura serd espontanea la reaccion? Indica en qué sentido varia.

11) Explica, razonadamente, si las siguientes reacciones seran siempre espontaneas, si no lo seran nunca,
o si su espontaneidad depende de la temperatura, y en este ultimo caso, como es esa dependencia:

a) N2(g)+3 Clag) > 2 NCl3gy  AH>0 c) Mg(s)+H2S04(aq—> MgSOas(aq+H2e) AH<O0

b) N2g)+3 Hae) & 2 NH3g) AH<O0 d) 2 Ag0s) = 4 Ags)+O2g) AH>0

12) Sea la combustion del etanol (C;HsOH (l)) a 25 2C. Determinar:

a) Entalpia de la reaccion

b) Calor desprendido al quemar 150g de etanol

c) Variacion de la energia interna al quemar esos 150g.

Nota: suponer que se forma vapor de agua

Masas atomicas: C=12 0=16 H=1

Entalpias de formacion (Kj/mol): CoHsOH() =-277,7 €Oz =-393,5 H,0()=-285,8 H,0( =-241,8

13) Las entalpias de formacion a 252C de la glucosa CsH1206(s), CO2(g) Y H20(iiq) son -1263, -393,5 y —285,8
kJ/mol, respectivamente. A) Determina la entalpia de combustion de la glucosa. B) Determina el calor
producido a presién constante al quemar 15 g de glucosa. MASAS ATOMICAS: C=12 0=16 H=1

14) Calcular, aplicando la ley de Hess, la entalpia de formacion del dimetil eter (C2HsO()) sabiendo que:

a) C2HsO) + 302(5) > 2C0O; + 3H,0() AH? =-1247 k)
b)C(s)+02(g)->CO2(g) AH2 = -393,5 kI
c)H2(g)+1/20:(g)>H.0(l) AH2=-2858kI

15) La reaccion: A + 2B(g) = Cq) tiene AH2 =-500kJ y AS? = - 250 J/K. a) Determina si es espontanea a
100°C. b) ¢A qué temperatura se produce el cambio de espontaneidad? (indicando en qué sentido).

16) Explica, razonadamente, si las siguientes reacciones seran siempre espontaneas, si no lo seran nunca,
o si su espontaneidad depende de la temperatura, y en este ultimo caso, como es esa dependencia:

a) N2g)+3 Clag) > 2 NCl3g)  AH>0 ¢) Mg(s)+H2504(aq—> MgSOas(aqytH2s) AH<0

b) N2g+3 Hae) > 2 NH3g) AH<0 d) 2 Ag:0¢) > 4 Ags)+025 AH>0

17) A) Define propiedad intensiva y pon tres ejemplos. B) Primer principio de la termodinamica.
C) Tercer principio de la termodinamica. D) Para la reaccion C2HgO()) + 302 = 2CO; + 3H20() écuanto
vale a 252C el término AnRT de la ecuacion AH = AU + AnRT?

18) Determine los valores de las entalpias de las siguientes reacciones aplicando energias de enlace:

a) H:(g) + Clx(g) = 2 HCI(g) b) CH2=CH:(g) + Hx(g) > CHsCHs(g) ) CsHio) + 13/2 02 2 4CO;g) + 5H20(g
Datos: Energias promedio de enlace en kJ/mol: (H-H) = 436; (CI-Cl) = 243; (C-H) = 414; (C=C) = 611; (H-Cl) = 431;
(C-C) =347; (0=0) =498; (C=0 en el CO,) = 799; (H-O) = 464.

19) Calcule la variacion de entalpia estandar de hidrogenacion, a 252C, del acetileno (etino) para formar
etano segun la reaccion: C;H2 (g ) + 2 H2 (g ) & CaHe ( g ) mediante las energias medias de enlace.
Datos: Energias medias de enlace en ki/mol: (C-H) = 415; (H-H) = 436; (C-C) = 350; (C=C) = 825.

20) Sabiendo que la entalpia de formacion del amoniaco es AH°= -46.2 KJ/mol. Calcular la energia del
enlace N=N. sabiendo que las energias de enlace para H-H y N-H son 436 y 386 kJ/mol respectivamente.



RESOLUCIONES

1) Partiendo de las siguientes ecuaciones termoquimicas:

a) Hz2 (g) +1/2 02 (g) > H20 (1); AH%=-285’8 kJ

b) C (grafito) +02 (g) = CO (g); AH® =-393’5 kJ

c) 2C;H¢ (g) +702 (g) = 4 CO. (g) +6 H20 (I); AH?=-31196 k)

Calcule: A) la entalpia de formacion estandar del C;He aplicando la ley de Hess. B) Calor absorbido o
desprendido (indicarlo) al formar 5g de C;Hs

A) En primer lugar es necesario plantear la reaccién de formacion del C;Hs (etano), que recordando la definicién sera
la formacidn de un mol de sustancia (C;Hs en nuestro caso) a partir de sus elementos en estado estandar (es decir
Cerafito Y Ha(g)):

2 Cgnafito + 3Ha(e) 2 CaHgpe)

Necesitamos 2C como reactivo, es decir 2 veces la reaccion a), y también como reactivo 3H,, es decir 3 veces la reaccion
b). Y como producto necesitamos un CyHgg por tanto la mitad de la reaccién c) y ademas en sentido contrario, en
definitiva:

2b  2C (grafito) +20; (g) = 2CO; (g) AH?2 = 2x(-393'5) kJ
3a  3H;(g) +3/2 02 (g) > 3H.0 (1) AHe = 3x(-285'8) kI
-c/2 2CO; (g) +3 H20 (I)-> CHe (g) +7/202 (g) AH2 =-(-3119'6/2) kJ

2 cgraﬁto + 3H2(g) 2> CZHG(g) AH= -84'6 k.l/mol

B) Larespuesta de A) indica que se desprenden (al ser negativo AH) 84,6 kJ por cada mol de etano. Y como un mol
de C;Hg son 2x12 + 6x1 = 30 g tenemos que

e = eeeees x = 14,1 kJ se desprenden. No usamos el signo menos porque lo indicamos con palabras, al
84,6 kl X decir “se desprenden” significa exotérmico y por tanto negativo).

2) A partir de los siguientes datos de entalpias de reaccidn:

a) 2Hz(g) + Oz = 2H20() AH°® =-571,7 kJ
b) 2CsHe()) + 1502(g) = 12COz) + 6H20() AH° =-6603 kJ
c) CeH1z() + 902(g) = 6CO2(g) + 6H20() AH° =-3951 kJ
Calcular:

A) La entalpia de la reaccion: CeHeg() + 3Hz(g) = CsHi2().
B) La variacion de energia interna de esa misma reaccion del apartado A).

A) Aplicamos la ley de Hess:

% b CeHe + 15/20, - 6CO; + 3H,0) AH° =-6603/2 ki/mol
2 a 3H; +3/20, - 3H,0 AH° =-571,7 kJ/mol

-C 6CO; + 6H;0 - CgH12 + 90, AH° =-(-3951) kJ/mol

C6H6(|) + 3H2(g) -> C6H12(|) AH® =-208,05 kJ/moI

B) Para calcular AU, debemos aplicar la ecuacién AH° = AU° +AnRT, donde T = 298 pues estamos con condiciones
estandares, R= 0,0083 J/molK ((cte de los gases en unidades de energia) y recordando que An es el incremento de
moles gaseosos en la reaccidn: CesHgq) + 3H2i) = CsHizq) por tanto es An =0 —3 =-3 ya que no contamos con los moles
liquidos. Por lo que la variacidn de energia interna de la reaccién a) sera:

AH®° = AU° +AnRT > AU° = AH° - AnRT = -208,05 - (-3)x0,0083 x 298K = -200,63 kJ



3) Calcular la AH° de la reaccién: 2 CO (g) = C(s) + CO: (g) conociendo las entalpias de las siguientes
reacciones:

CO:(g)) = CO (g) + 1/2 O2(g AH°=+283 kI

C(s) + 02 (g) = CO2(g) AH °=-393.5 kJ

Queremos calcularla entalpia de la reaccion 2 CO (g) — C(s) + CO; (g) aplicando la ley de Hess con las siguientes
reacciones:

a)CO,— CO(g)+1/20, AH°=+283.0kl
b) C(s) + 02 (g) — CO2 AH °=-393.5 kJ

Necesitamos que como reactivo tengamos dos moles de CO y para ello cogeremos la reaccién a) (donde Unicamente
aparece el CO) pero hemos de multiplicarla por dos y colocarla en sentido inverso (su entalpia por tanto cambiara de
signo).

-2a) CO (g) +1/2 0, =#CO, AH°= -2x(+283.0) kJ

También necesitamos un mol de C como producto, por lo tanto tenemos que coger la reaccidén b) pero de nuevo
invertida.

El mol de CO, que nos falta como producto ya aparece en las dos reacciones, por lo tanto se ajustard solo (si las
ecuaciones dadas eran las adecuadas). Finalmente sumamos ambas reacciones:

-2a 2CO(g)+ O2(g) = 2CO, AH°%= -2x(+283.0) kJ | Eliminamos o ajustamos términos
-b CO, — C(s)+0:(g) AH%=-(-393.5) kJ repetidos a la izquierda y derecha.

2C0(g) = C(s)+CO, AH°=-172.5kI

(observar que uno de los 2 CO, (producto) de a) se elimina con el CO; (reactivo) de b)

4) Dadas las entalpias estandar de formacion del CO2, -393°5 kJ/mol, y del SO, -296°1 kJ/mol, y la de
combustion: CS;(l) + 3 02(g) > CO2(g) + 2 SO2(g) AH® =-1072 kJ. Calcular: a) la entalpia estandar de
formacion del CSx(l).

b) Energia absorbida o desprendida (indicarlo) para formar 1kg de CS,.

C=12u S=32u

a) Este apartado lo podemos resolver de dos formas. La primera es aplicando la ley de Hess y la segunda, mas simple,
aplicando una consecuencia de la ley de Hess conocidas las entalpia de formacidn y que se corresponde con la siguiente
reaccion:

AHoreaccién = Z ( nAH f Oproductos) - Z ( nAHf Oreactivos)

Veamos primero aplicando la ley de Hess. Para ello debemos obtener la reaccidn correspondiente a la formacion del
CS,(l) partiendo de sus elementos en estado estandar:

C(s) +2S(s) > CSy(l) AHf°=?
Escribamos las reacciones de formacion de CO, y SO, y la reaccién combustién del CS; (para usar los datos del ejercicio):
(a) C(s) + Oa(g) - CO(g) AH® = - 393’5 kJ/mol

(b) S(s) + O2(g) = SO:(g) AHC = - 296°1 kJ/mol
(c) CSy(I) +3 O2(g) - CO:(g) + 2 SO:(g) AH = - 1072 kJ/mol

Aplicando la ley de Hess tendremos:
a)  C(s) +Oa(g) > COa(g) AH,° = - 393°5 kJ/mol
2:b)  2S(s) + 2 0,(g) 2S0.(g) AHy’= - 2-296"1 kJ/mol
-c) COa(g) +2 SO2(g) > CSa(l) +304(g) AHC= - (-1072) kJ/mol

C(s) + 2S(s) - CS2(l) AHf® = AH.° + AHY + AHL = +86,3 kJ/mol



Pero mas simple resulta aplicando a la reaccion de combustion CS;(l) + 3 O,(g) - CO,(g) + 2 SO,(g) la férmula:
AHOreaccién = Z ( nAH f Oproductos) - Z ( nAHf Oreactivos)

Y teniendo en cuenta los datos del ejercicio y que las entalpias de formacion de los elementos en su estado estandar
es cero, tenemos todos los datos excepto la entalpia de formacidn del CS, ) que es lo que nos piden.

AH ombustion cs2() = [(AHPco2 +2 AHPs02) — (AHP csz + 3 AHPco2)] > -1072 = [(-393,5) + 2x(-296,1) — (AH% cs2q) + 3x(0))]

Despejando obtenemos: AH% csy() = + 86,3 ki/mol

Como se observa este método es mas sencillo, pero para ello es necesario conocer las entalpias de formacion, mientras
que la aplicacién de la ley de Hess se puede realizar con las entalpias de cualquier tipo de reaccion (siempre que
tengamos las necesarias) como vimos en ejercicios anteriores.

b) Primero veamos cuantos moles son 1kg de CS;: n=m/Mm = 1000/76 = 13,16 moles
Y ahora apliquemos la proporcién de kJ por mol de CS; y que vamos a quemar:
1 mol CSy(l) 13,16

= x =1135,7kJ se absorben (es endotérmica al ser AH positivo)
86,3 kJ X

Recordar que si se emplean los términos “se absorbe” o “se desprende”, no es necesario indicar signo.

5) La nitroglicerina, CzHs(NOs)s3, se descompone segun la reaccidn:

4 C3Hs(NOs)3(l) > 12 CO2(g) + 10 H20(g) + O2(g) + 6 N2g) AHC =-5700 kJ, a 25 °C.
Calcule la entalpia de formacién estandar de la nitroglicerina sabiendo que: AHf°[H.0(g)] = -241°8 kJ/mol;
AH[CO,(g)] = -393°5 kJ/mol.

Aplicando AHCreqccion = 3 (nAH f Oproductos) -2 (nAH f Oreactivos)

que para nuestra reaccién 4 CsHs(NOs)s(l) > 12 CO(g) + 10 H,0(g) + O2(g) + 6 Nyg) sera:
AH eaccion = [(12AHf0coz +10 AHP 0 + AHPo2 + 6AHf0N2) — (4 AHY C3H5(NO3)3)]

Sustituyendo los datos tenemos y teniendo en cuenta que la entalpia de formacién del O (g) y del N, (g) son cero:

-5700=[12-(-393'5) + 10 - (- 241'8)] — 4 - AH% caus(no3);3s  Despejando obtenemos: AHS c3nsnos)s = - 360 kJ/mol

6) Para la siguiente reaccion a 252C: 4 NHs(g) + 502(g) = 4 NO (g) + 6 H20 ()
Calcular: a) La variacion de entalpia de la reaccidn. b) La variacién de energia interna.
Datos: AHs® NH3(g) = - 46’2 kJ-/mol AH¢2 NO(g) = 90’4 kJ/mol ; AHf2 H20(l) = - 285’8 kJ/mol

a) Aplicamos:
AHoreaccién = Z ( nAH f Oproductos) - Z ( nAHf Oreactivos)

gue para nuestra reaccion 4 NHs(g) + 502(g) = 4 NO (g) + 6 H2O (l) teniendo en cuenta que la entalpia de
formacidn del O; (g) es cero, sera:

AH® = 4 - AHZ[NO]+ 6 - AHZ[H,0] — 4- AH?[NH,]

Y sustituyendo valores (fijarse que en este ejercicio el agua formada es liquida mientras que en el anterior era gas):
AHO = 4.904+ 6-(—2858)— 4-(—462)= —11684k] =—1168.4kJ

b) Recordemos que AU=Q, AH=Q, Y que larelacién entre ellos es: AH = AU + AnRT
Donde An es el incremento de moles entre productos y reactivos (sélo sustancias estado gaseoso).
En nuestro caso An =4 —9 = -5 moles (no se contaron los 6 H,O (I) al ser liquido).

Por tanto de AH = AU + AnRT = AU = AH - AnRT =-1168,4 —(-5) x 0,0083 x 298 = -1156 kJ



7) A 25 °C, el calor de combustion del etano C2He(g), a presion constante, es -1559,8 kJ/mol y el del
eteno C,Hs(g) es de -1410,8 kJ/mol. Sabiendo que la entalpia de formacion del agua (I) es -285,8 kJ/mol,
determina:

A) La entalpia de la reaccidn C;Ha(g) + H2(g)—C2Hs(g). B) La variacidn de energia interna de la reaccion
anterior.

Como nos piden la entalpia de la reaccién C2Ha (g) + H2(g)—C2Hs(g) y no conocemos las entalpias de formacién del
etano ni del eteno (pero si sus entalpias de combustidon) tenemos que calcular la entalpia de la reaccidn pedida
aplicando de nuevo la ley de Hess, mediante las reacciones de combustion del etano y eteno (ya que tenemos como
datos sus entalpias de combustion) y la de la reaccién de formacion del agua(l) (también dato). Escribamos estas
ecuaciones:

a) CaHe(g) + %Oz(g)—' 2C0,(g)+ 3H,0(l)  AH;° =-1559,8 ki/mol
b) C2Ha(g) + 30,(g) — 2CO4(g) + 2H,0O(l)  AH,° =-1410,8 ki/mol
c) Ha(g) + % 05(g) = H,0(1) AHs° = -285,8 ki/mol

Combinando las anteriores reacciones, hemos de generar la reaccién pedida, C2Ha + H2—C3Hs, asi para tener como
reactivo el C;H,4 utilizamos la reaccién b) tal cual esta. Para tener como reactivo el H; utilizamos igualmente la reaccion
c) tal cual estd. Y por ultimo, por obtener C;Hs como producto usaremos la reaccion a) invertida:

b CHe(g) + %Oz(g)—' 2CO5(g)+ 3H.0(l)  AH»° =-1410,8 ki/mol

¢ Ha(g) +5 Oa(g) = H:O() AHs® = -285,8 ki/mol

-a  2C0O;(g)+ 3H,0(l) = C.He(g) +%Oz(g) -AH;° =-(-1559,8) ki/mol

C2Ha (g) + Ha(g)—C2Hs(g) AH° =-1410,8 -285,8 + 1559,8 = AH° = -136,8 kJ/mol.

b) Para la reaccién anterior como todos los compuestos son gases, An = 1-2 = -1. Por lo que:

AU° = AH® - AnRT =-136,8 - (-1) x 0,0083 x 298K = -134,32 kJ/mol.

8) Determinar los KJ que se produciran en la combustion de 10 g de gas butano a 25°C a presion cte.
(suponiendo que se forma agua liquida). ¢ Cudl ha sido el calor proporcionado a volumen constante para
esos 10 g de butano a 25°C? ( C=12 H=1)

Datos de entalpia de formacién: CO, = -393 kJ/mol H.0(g) = -241,8 kJ/mol CsH10(g)=-125,6 kJ/mol

En primer lugar y como fundamental debemos escribir la reaccidn de combustion del gas butano (butano
CHsCH,CH,CHs o en su forma molecular CsH1o):

CsHiog) + 13/2 O2e) -> 4COyg + 5H20y)
Y ahora aplicamos:

AH°reaccion = T (n-AH?)productos - X (n-AH {)reactivos
AH °reaccion =[ [4x(-393) + 5x(-241,8)] — [(-125,6) + 13/2x(0)] = -2655,4 kJ/mol

Es decir que “se desprenden” 2655,4 kJ por cada mol de butano que se quema. Y como un mol de butanos (C4H1o)
son 58g tenemos que para los 10 g que quemamos:

58¢g 10g
= x =457,8 kJ se desprenden al quemar 10 g de butano a p=cte
2655,4 kJ X

Para calcular el calor desprendido al quemar esos 10g a v=cte, es decir AU, aplicamos AH = AU + AnRT

Pero no podemos aplicar el valor de AH=-457,8 kJ obtenido para los 10g, puesto que en la ecuacion AH = AU +
AnRT, el valor de An esta referido a los moles de la reaccion segtin su estequiometria, no para 10 g de butano.



Por tanto aplicamos AH = -2655,4 kJ/mol y luego recalculamos paralos 10 g

AH = AU + AnRT 2 -2655,4 = AU — (4 - 7,5)x0,0083x298 donde sdlo hemos usado los moles de gases de la reaccion
(4-7,5) y la temperatura estandar de 252C pues usamos valores estandares de entalpias.

Al despejar obtenemos AU = -2626,7 kiJ/mol que aplicados a los 10g sera:

58¢g 10g
= x =456,3 kJ se desprenden al quemar 10 g de butano a v=cte
2646,7 kI X

El ejercicio ya esta terminado, pero como repaso de la aplicacion de la Ley de Hess vamos a recalcular la
primera parte del ejercicio, es decir, la entalpia de combustion del butano aplicando ahora la ley de Hess
(mds largo y complicado):

CaHiog) + 13/2 0, > 4COyg + 5H,0() AH=¢
Usando las reacciones correspondientes a los datos, es decir:

a) Cs grafito + Oz(g) 9 COz(g) AH='393 kJ/mOl
b) Hyg + % Oz = H20) AH=-284 kJ/mol
C) 4 Cs grafito + 5 Hz(g) 9 C4H10(g) AH='125,6 kJ/mOl

Necesitamos un mol de reactivo de C4Higg) por tanto usaremos la reaccidn c) una vez pero invertida. Como el oxigeno
aparece en dos reacciones lo dejamos por ahora. Como producto necesitamos cuatro moles de COyq) por lo que
usaremos la reaccion a) multiplicada por cuatro. Y finalmente necesitamos la reaccién b) multiplicada por cinco para
obtener el producto 5H,0,

- CsHiog) =2 A8sgrafito + SNy(g) AH=-(-125,6) kJ/mol
48 4 rafito + 402(3) 9 4C02(g) AH=4X('393) kJ/mOI
5b Sy + 5/2 O > 5H:0) AH=5x(-241,8) k}/mol

CaHiog + 13/2 02 > 4COy + 5H,0() AH = -2655,4 kJ/mol

9) A 25 2C lareacciéon: CO(g) + % 02(g) - CO:(g) Tiene una variacion de entalpia de AH° = -282,98
kJ, mientras que la energia libre de Gibbs es, AG° =-257,19 kl a) ¢Qué valor tiene la variacion de
entropia de la reaccion? B) ¢A qué temperatura cambiara su espontaneidad y como dependera de la T?

A) Como AG° =-257,19 kJ es negativo significa que es espontanea a 252C
Para ver el valor de AS aplicamos: AG = AH - T AS = AS = (AH — AG)/T vy sustituyendo valores tenemos:
AS = (-282,98 — (-257,19))/298 = -0,0865 kJ/K

B) Suponiendo que AH°y AS° no cambian con la temperatura (es una aproximacion), podemos calcular el valor de
temperatura para el cual AG® se hace cero, es decir, la reaccién quimica esta entre espontanea y no espontdnea:

0= AH° —T,, - AS®

I AH°  —282,98-10° —
€4 Ao —-865

Teniendo en cuenta que a 252 la reaccidn era espontanea significa que el cambio a no espontdnea se produce a los

3271 K, por tanto si T> 3271 K el proceso deja de ser espontdneo.

10) Dada la reaccion 2A(g) + B(g) — C(g) + D(s) con AH =-87 kJ/mol y AS =-129J/Kmol:
a) Justifica razonadamente el signo del dato de AS atendiendo al estado de los reactivos y productos. b)
¢A partir de qué temperatura sera espontanea la reaccion? Indica en qué sentido varia.



a) Teniendo en cuenta el grado de desorden (entropia S) Sgas > Siiq > Ssol Observamos que B(g) como reactivo y C(g)
como producto son equivalentes en grado de desorden (que se diferenciaran por la naturaleza de la molécula de By
de C) queda por tanto comparar el reactivo 2A(g) con producto D(s) y aqui si hay gran diferencia puesto que A es un
gas que tiene mayor desorden (S) que D que es sdlido(incluso si D fuera gas también habria una disminucién del
desorden ya que dos moléculas de A darian una de D, es decir D seria la reordenacion de dos A) Por lo tanto hay una
disminucién del grado de desorden en la reaccidn, es decir, la variacidn de entropia sera negativa:

Asreaccic’m = Zsproductos 'Zsreactivos < 0
b) Para que la reaccidn pueda ser espontanea se ha de cumplir que AG < 0 . Calculamos primero la temperatura de
equilibrio, es decir, la temperatura para la que AG = 0 (suponemos que AH y AS no varian con la temperatura) y
teniendo en cuenta que AS =-129 J/Kmol =-0,129 kJ/Kmol:

AH —87kJ/mol

AG = AH -TAS =0 Tea = 1o = Z oo Tiemol

=674,4 K

Ahora debemos averiguar si es espontdnea por encima o por debajo de esa temperatura de equilibrio. Para ello
calculamos AG a una temperatura cualquiera, por ejemplo a 1000K, y vemos el signo de AG para esa temperatura:
AG (T =1000 K) = AH -TAS = -87kJ/mol -100K+(-0,129 kJ/Kmol) = 42 kl/mol > 0

Por lo tanto si a 1000K no es espontdnea y el cambio se produce a 674,4 K concluimos que:

si T< 674,4K > AG < 0 = reaccidén espontanea.

11) Explica, razonadamente, si las siguientes reacciones seran siempre espontaneas, si no lo seran nunca,
o si su espontaneidad depende de la temperatura, y en este tltimo caso, c6mo es esa dependencia:

a) Nzi)+3 Clyg) > 2 NCl3gg  AH>0 ) Mgs)+H2504(aq~> MgSO4s(aq+H2y) AH<0

b) N2ig)+3 Hae) > 2 NH3 AH<O0 d) 2 Ag20(s) = 4 Ag(s)+O2g) AH>0

a) Usaremos AG = AH -TAS pero sin aplicar nimeros, solo atenderemos a los signos:
Observado la reaccidn vemos que todos son gases, pero pasan de 4 a 2 moléculas, es decir, hay
reordenamiento y por tanto AS<O y como dato ya aparece AH>0. Por tanto
AG =AH -TAS
AG = (+) - T(-) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (+) +T() = el resultado sera siempre positivo 2 AG>0 = no espontanea

b) Observado la reaccidn vemos que todos son gases, pero pasan de 4 a 2 moléculas, es decir, hay
reordenamiento y por tanto AS<0 y como dato ya aparece AH<O0. Por tanto
AG=AH -TAS
AG = (-) - T(-) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (-) +T() = el resultado dependera del valor T( ), de forma que si T es suficientemente
grande el valor positivo de T( ) sera superior al valor (-) (el de AH) y en consecuencia AG>0, en definitiva:
SiTest (grande) 2 AG>0 -> no espontanea
SiT es{ (pequefia) > AG<0 > espontanea

c) Observado la reacciéon vemos que una parte sélida pasa a gas (las otras son acuosas) es decir, hay mayor
desorden, y por tanto AS>0 y como dato ya aparece AH<O0. Por tanto
AG =AH -TAS
AG = (-) - T(+) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (-) -T() = el resultado serd siempre negativo > AG<0 - espontdnea
d) Observado la reaccién vemos que una parte solida pasa a gas es decir, hay mayor desorden, y por tanto AS>0
y como dato ya aparece AH>0. Por tanto
AG =AH -TAS
AG = (+) - T(+) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (+) -T() = el resultado dependera del valor T( ), de forma que si T es suficientemente
grande el valor negativo de T( ) sera superior al valor (+) (el de AH) y en consecuencia AG<0, en definitiva:
SiTest (grande) > AG<0 - espontanea
SiT es{ (pequefia) > AG>0 - no espontanea



12) Sea la combustion del etanol (C2HsOH (1)) a 25 2C. Determinar:

a) Entalpia de la reaccion

b) Calor desprendido al quemar 150g de etanol

c) Variacion de la energia interna al quemar esos 150g.

Nota: suponer que se forma vapor de agua

Masas atomicas:C=12 0=16 H=1

Entalpias de formacion (Kj/mol): CoHsOH()=-277,7 CO3, =-393,5 H,0()=-285,8 H:0() =-241,8

a) En primer lugar hay que plantear la reaccién de combustion: C;HsOH) + 303 = 2C0O; + 3H,0(g
AHOreaccién = Z (HAHf Oproductos) - Z ( nAHf Oreactivos)

AHeaccion = 3 (2AHP CO, + 3AHP H20gs5 ) - 3 ( AHP CoHsOH + 3AHT°0; )

AHCreaccion = [2:(393,5) + 3-(-241,8)] — [(-277,7) + 3-0] = -1234,7 kJ/mol = AH eaccion

b) Se pide el calor desprendido al quemar 150 g, y como un mol de etanolson 2:12+5+16+1=46g¢g

1234,7-150/46 = 4026
4026 Kj se desprenden al quemar 150 g de etanol (a presion constante—> AH)
Nétese que el signo esta incluido en el término “kJ se desprenden”

c) AH =AU + AnRT pero no podemos aplicar el valor de AH=-4026 kJ/150g aunque nos estén preguntando para esos
150 g, ya que en la ecuaciéon AH = AU + AnRT, el valor de An estd referido a los moles de la reaccién segtn su
estequiometria, no para 150g de etanol.

Por tanto aplicamos AH = -1234,7 kJ/mol y luego recalculamos para los 150g

Solo influyen los moles de gases
AH = AU + AnRT - -1234,7 = AU + (5 - 3)-0,0083:298 = - 1239,5 kJ/mol  por tanto para los 150g sera:

1239,5 - 150/46 = 4042 kJ se desprenden por 150g (calor desprendido a volumen constante = AU)

13) Las entalpias de formacion a 252C de la glucosa CsH1206(s), CO2(g) Y H20(iiq) son -1263, -393,5 y —285,8
kJ/mol, respectivamente. A) Determina la entalpia de combustion de la glucosa. B) Determina el calor
producido a presion constante al quemar 15 g de glucosa. MASAS ATOMICAS: C=12 0=16 H=1

a) La reaccion de combustion es:CsH1206(s) + 205 = 6CO2,) + 6H,0y)

Aplicando: AHoreaccién =) (nAHf Oproductos) - (nAHf Oreactivos)

Tenemos: AH °reaccion = (6AHs %oz + 6AHs %zoq) — (AHf Oconazos(s) + 2AHs o2()
AH °reaccion = [6(-393,5) + 6(-285,8)] - [(-126) + 2(0)] = -2812,8 kJ/mol

b) Para determinar el calor producido a presion constante al quemar 15 g de glucosa, debemos calcular previamente
su masa molecular: CgH1,06=12-6+12 + 16-6 = 180

Y realizamos la proporcion:  2812,8/180 = X/15 - X =234,4 kJ se desprenden con 15 g.

14) Calcular, aplicando la ley de Hess, la entalpia de formacién del dimetil eter (C2HsO(j)) sabiendo que:
a) C2HeO() + 3025 = 2CO2 + 3H,0() AH2 =-1247 kJ

b)C(s)+02(g)->C0Oz2(g) AH? = -393,5 kJ

c)H2(g)+1/202(g)> H0(l) AH2=-285,8 k)



La reaccion de formacion del CoHsOg es : 2C(s) + 3Hag) + ¥ Oz = CoHsOy

Y para ello necesitamos:
2b)  2Ci) + 202 = 2COyg AH2 = 2-(-393,5 kJ)

3c) 3Hag + 3/2 Oa(g) > 3H:0() AHe = 3-(-285,8 kJ)
-a) 2COy + 3H20() > CoHeOq) + 302¢) AH2 =-(-1247 kJ)

Que sumando da: 2C(s) + 3Hag + % Oz > CoHsOy) AH®2 =-397,4 kJ/mol

15) La reaccion: A + 2B(g) = C() tiene AH2 =-500kJ y AS? = - 250 J/K. a) Determina si es espontanea a
1002C. b) ¢A qué temperatura se produce el cambio de espontaneidad? (indicando en qué sentido).

a) A+ 2B > Cy tiene AH2 =-500k) AS?=-250J/K (-0,25 kJ/K)
AG = AH - TAS = -500 - (-0,25)-373 = - 406,75 Negativa, por tanto es espontanea (puede ser espontanea)

b) Para ver la temperatura de cambio de espontaneidad aplicamos: AG = AH -TAS 2> 0=AH -TAS = T = AH/AS
T = AH/AS = -500/-0,25 = 2000 K

Como a 373 K era espontanea > Si T > 2000 K pasara a no espontanea

16) Explica, razonadamente, si las siguientes reacciones seran siempre espontaneas, si no lo seran nunca,
o si su espontaneidad depende de la temperatura, y en este tltimo caso, c6mo es esa dependencia:

a) N2ig)+3 Clyg) > 2 NCl3g)  AH>0 ) Mg(sj+H2504(aq—> MgSO4s(aq+H2e) AH<0

b) N2g)+3 Hae) > 2 NH3g AH<0 d) 2 Ag:0¢) > 4 Ags)+O25 AH>0

e) Usaremos AG = AH -TAS pero sin aplicar nimeros, solo atenderemos a los signos:
Observado la reaccidn vemos que todos son gases, pero pasan de 4 a 2 moléculas, es decir, hay
reordenamiento y por tanto AS<O y como dato ya aparece AH>0. Por tanto
AG=AH -TAS
AG = (+) - T(-) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (+) +T() = el resultado serd siempre positivo 2 AG>0 = no espontanea

f) Observado la reaccion vemos que todos son gases, pero pasan de 4 a 2 moléculas, es decir, hay
reordenamiento y por tanto AS<0 y como dato ya aparece AH<0. Por tanto
AG =AH -TAS
AG = (-) - T(-) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG =(-) +T() = el resultado dependera del valor T( ), de forma que si T es suficientemente
grande el valor positivo de T( ) sera superior al valor (-) (el de AH) y en consecuencia AG>0, en definitiva:
siTest (grande) > AG>0 - no espontanea
SiT es{ (pequefia) > AG<0 > espontanea

g) Observado la reaccidon vemos que una parte sélida pasa a gas (las otras son acuosas) es decir, hay mayor
desorden, y por tanto AS>0 y como dato ya aparece AH<O0. Por tanto
AG = AH -TAS
AG = (-) - T(+) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (-) -T() = el resultado sera siempre negativo 2 AG<0 = espontanea
h) Observado la reaccién vemos que una parte sélida pasa a gas es decir, hay mayor desorden, y por tanto AS>0
y como dato ya aparece AH>0. Por tanto
AG =AH -TAS
AG = (+) - T(+) y operando signos y teniendo en cuenta que T (Kelvin) es siempre positivo
AG = (+) -T() = el resultado dependera del valor T( ), de forma que si T es suficientemente
grande el valor negativo de T( ) sera superior al valor (+) (el de AH) y en consecuencia AG<0, en definitiva:
Si T est (grande) > AG<0 - espontanea
SiT es{ (pequefia) 2 AG>0 - no espontanea



17) A) Define propiedad intensiva y pon tres ejemplos. B) Primer principio de la termodinamica.
C) Tercer principio de la termodinamica. D) Para la reacciéon C;HgO()) + 302 = 2CO; + 3H20() écuanto
vale a 252C el término AnRT de la ecuacion AH = AU + AnRT?

A) PROPIEDADES INTENSIVAS: Son aquellas que no dependen de la masa total. Por ejemplo, la temperatura,
concentracién o color.

B) PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA: todo sistema tiene una energia interna U y su variacién AU es igual a
la cantidad de calor intercambiada con el entorno (Q) mas el trabajo realizado por el sistema o sobre el sistema (W) y
que aplicando el convenio de signos IUPAC se expresa como: AU=Q+ W

C) 3°  PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA La entropia de un cristal puro y perfecto de un elemento o compuesto puro
tiende a cero cuando la temperatura tiende a cero grados Kelvin.

D) Para la reaccion C2HeOq) + 302 —> 2CO2 + 3H,0() el valor de AnRT, teniendo en cuenta que An representa
el incremento de moles de sustancias en estado gas de la reaccidn, y que la constante R de los gases debe estar
en unidades de energia = 0,0083 kJ/mol-K

AnRT = (2-3)-0,0083-298 = -2,47 kJ/mol
18) Determine los valores de las entalpias de las siguientes reacciones aplicando energias de enlace:
a) Hz(g) + C|z(g) >2 HCI(g) b) CH2=CH2(g) + Hz(g) -> CH3CH3(g) C) CsHige) + 13/2 0> 4CO;() + 5H20(g
Datos: Energias promedio de enlace en kJ/mol: (H-H) = 436; (CI-Cl) = 243; (C-H) = 414; (C=C) = 611; (H-Cl) =431;
(C-C) =347; (0=0) =498; (C=0 en el CO,) = 799; (H-0) = 464.
a) Hzg) + Clzg) » 2 HCl(g) los enlaces de la reacciénson: H-H + Cl-Cl - 2xH-Cl

Aplicando:  AHreaccion = ZAH(enlaces rotos) — ZAH(enlaces formados) = (436+243)-2x431=-183kJ

H H ||-| H
\ / |

b) CH2=CH:z + H2 > CHsCH: > /CZC\ +H-H > H—?—P—H
H H H H

AHreaccion = 2AH(enlaces rotos) — 2AH(enlaces formados) = (4 x414 + 611 + 436) — (6 x 414 + 347) = - 128 kJ

H H H H
[

C) CsHigg) + 13/2 Oz 2 4C0yg + 5H0 > H-C-C-C-C-H+13/20=0 > 40=C=0 +5H-0O-H
I

H H H H

AHreaccion = ZAH(enlaces rotos) — ZAH(enIaces formados) = (10C‘H ++3-C-C+ 13/2 OZO) — (8C=O + 10-H-O =

(10 x 414 + 3 x 347 + 13/2 x 498) — (8 x 799 + 10 x 464) = - 2614 kJ

El valor que se aplica al enlace C=0 para el CO; es distinto al C=0 en combinacidn con otros atomos (en las tablas
de valores de energias de enlace viene anotada esa diferencia por ser notoria y muy frecuente).

En el ejercicio 8) el resultado de la combustién del butano (CsHi0) por entalpias de formacién fue -2655,4
kJ/mol, frente a los -2614 con energias de enlace, por tanto la aproximacidon en este caso es buena. Sin embargo,
dependiendo del tipo de enlaces la diferencia entre el resultado por energias de enlace y por entalpias de formacion
puede ser muy abultado segln la naturaleza de los enlaces rotos y formados, siendo siempre mucho mds exacto el uso
de entalpias de formacién.

En este ejercio el caso a) Hz) + Clzg) = 2 HCl) por entalpias de formacion se obtendria 184,6 frente a 183 por
energias de enlace (muy aproximado) pero en el b) CH2=CH: + H: = CHsCHs se obtendria 142 frente a 128 por energias
de enlace, un error de casi un 10%, pero los hay con errores mucho mayores.

19) Calcule la variacion de entalpia estandar de hidrogenacidn, a 252C, del acetileno (etino) para formar
etano segun la reaccion: C;H2 (g ) + 2 H2 (g ) © C:Hs ( g ) mediante las energias medias de enlace.
Datos: Energias medias de enlace en ki/mol: (C-H) = 415; (H-H) = 436; (C-C) = 350; (C=C) = 825.



Veamos la reaccidn con las fdrmulas desarrolladas para ver los enlaces.
H H

I |

C) CH=CHg+2Hyg 2> CH3-CH3g > H-C=C-H+2H-H - H-C-C-H
I
H H

AHreaccién = ZAH(enIaces rotos) — ZAH(enIaces formados) = (ZC-H +1-C=C+ 2'H-H) - (6'C—H + l'C-C) =

(2-415 + 852 + 2-436) — (6-415 — 350) = -313 kJ

20) Sabiendo que la entalpia de formacién del amoniaco gas es AH°= -46,2 KJ/mol. Calcular la energia del
enlace N=N. sabiendo que las energias de enlace para H-H y N-H son 436 y 390 kJ/mol respectivamente.

La reaccién de formacién es la obtencidon de un mol de la sustancia formada a partir de sus elementos en estado
estdndar, por tanto:

La reaccién de formacién del amoniaco es:  1/2 N,(g) + 3/2 Ha(g) 2 NHs(g) AH°=-46,2 KJ/mol

Para evitar las fracciones convirtamos la reaccion en: Na(g) + 3Ha(g) 2 2NHs(g) AH°=-92,4 KJ

Por tanto, al apIicar AHreaccion = ZAH(enIaces rotos) — ZAH(enIaces formados)
AHreaccic’)n = ZAH(enIaces rotos) — ZAH(enIaces formados) = 1 N=N+3 H-H- 2(3N-H) =N=N+3:436-2-3-390=-92.4 9

N=N =-92.4 —3-436 + 2-3-390 = 939,6 kJ/mol



