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5 Termodinamica

ACTIVIDADES

El motor de un coche tiene cilindros con una capacidad de 700 cm®. Durant? su funcionamiento, la mezcla
aire-combustible es comprimida en el interior de cada cilindro hasta 70 cm®, transfiriéndose 20 J de calor
hacia el exterior. Calcula:

a) El trabajo realizado sobre el gas en cada cilindro si la compresion ocurre contra una presion constante
de 1 atm.

b) La variacion de energia interna, interpretando el resultado.
Dato: 1 atm L =101,3J

a) W =pAV =W =(1atm)(0,07L—- 0,7L)=-0,63 atm L (~0,63 atm L)UO1;3 JL
atm

] =-63,8J
De acuerdo con el convenio de signos, el trabajo realizado sobre el sistema (compresién) es positivo:
W=63,8J

b) AU=Q+W =(638-20)J=438J

El signo positivo indica que se produce un aumento de la energia interna del sistema.

Utilizando los datos del ejercicio resuelto, calcula la variaciéon de entalpia en la formacion de las siguientes
sustancias.

a) 180 g de agua en estado gaseoso.
b) 300 g de 6xido de nitrogeno(ll) gaseoso.

a) (180 g de H,0)- (1molde H,0)  (-242KJ) _ , 450 (energia desprendida)
(18 gde H,0) (1mol de H,0)
(1mol de NO) (90 kJ)

(30 gde NO) (1mol de NO)

b) (300 g de NO) =900 kJ (energia absorbida)

Alguien ha propuesto fabricar diamantes a partir de la oxidaciéon del metano, segun la reaccién:
CHay(g) + O2(g) —» C(diamante) + 2 H>O(l)

Calcula la variacion de entalpia del proceso conocidas las variaciones de entalpias de las siguientes
reacciones:

A: CHy(g) + 2 O2(g) — CO(g) + 2 H20(l) AHa =-890 kJ
B: C(diamante) + O2(g) — CO2(g) AHg =-395 kJ

La ecuacion de la formacion del diamante a partir del metano (ecuacion X) se puede obtener mediante la suma de
la ecuaciéon A (combustion del metano) con la inversa de la ecuacion B (combustion del diamante):

Ecuacién X = Ecuacion A + (—Ecuacion B)

Por lo que segun la ley de Hess, la variacidon de entalpia de la reaccion buscada se puede calcular como la
siguiente suma algebraica de las entalpias de reaccion: AHx = AHA + (—AHB)

Ecuacion A: CHa(g) + 2 O2(g) — CO2(g) + 2 H20(l) AHp = -890 kJ
Ecuacion (-B): CO2(g) — C(diamante) + O2(g) —AHg = 395 kJ
Sumando ambas ecuaciones:
CHa(g) + O2(g) — C(diamante) + 2 H2O(l) AHx
AHx = AHp + (—AHz) = (=890 kJ) + (395 kJ) = —495 kJ (proceso exotérmico)

Como resultado se desprenden 495 kJ.
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4. Lavariacion de entalpia de la reaccion de sintesis del metano no se puede calcular directamente:
C(grafito) + 2 Hz(g) - CHa(g)

Calcula su valor a partir de las siguientes reacciones:

A: C(grafito) + O2(g) — CO2(g) AHp = -394 kJ
B: 2 Hy(g) + O2(g) — 2 H20(I) AHg =-572 kJ
C: CHas(g) + 2 O2(g) > CO2(g) + 2 H20(l) AHc =-890 kJ

Ecuacioén ajustada de la sintesis del metano:
C(grafito) + 2 Ha(g) — CHa(g)

Esta ecuacion se puede obtener a partir de la suma de la ecuacién A (combustiéon de un mol de grafito), mas la
ecuacion B (combustion de dos moles de hidrégeno), mas la inversa de la ecuacion C (combustion de un mol de

metano).

Ecuacion X = Ecuacién A + Ecuacion B + (—-Ecuacion C)
Ecuacion A: C(grafito) + O2(g) — CO2(g) AHA =-394 kJ
Ecuacion B: 2 Ha(g) + O2(g) — 2 H20(1) AHg =-572 kJ
Ecuacion (-C): CO2(g) + 2 H20(I) — CHa(g) + 2 O2(g) AHc = +890 kJ

Sumando todas las ecuaciones, se obtiene la buscada:
C(grafito) + 2 Hx(g) — CHa(g)
Aplicando la ley de Hess:

AHx = AHp + AHg + (—AHc) = (-394 -572 + 890) = —76 kJ (proceso exotérmico)

5. Calcula la entalpia de combustion del gas metano, cuando los productos son gases, a partir de las
energias de enlace.

Ecuacién ajustada: CHa(g) + 2 O2(g) — CO2(g) + 2 H20O(g)

Para calcular la entalpia de la reaccion a partir de las energias de enlace, hay que tener en cuenta la energia de
cada clase de enlace, el numero de enlaces que se rompen, o forman, y los coeficientes estequiométricos.

AH =Y AE

enlaces rotos

— 2 AE jaces formados
- Se rompen 4 enlaces C—H por cada molécula de metano y dos enlaces O=0 en las dos moléculas de agua.
- Se forman dos enlaces C=0 en la molécula de didéxido de carbono y 4 enlaces O—H en las dos de agua.
A partir de las entalpias de enlace tabuladas se obtiene la variacion de entalpia de la combustién del metano:
AH =(4 AE., +2 AEo)—(2 AE., + 4 AE,,,)
AH =(4-415+2-494)kJ—(2-802 + 4-460) kJ = -796 kJ
Por lo tanto, la entalpia de combustion del metano es: —796 kJ mol™
6. Calcula el cambio en la entropia estandar para las siguientes reacciones a 25 °C
a) S(s) + 02(g) —» SO(g)
b) MgCOs(s) > MgO(s) + CO2(g)
Entropias estandar (J K™ mol"1):
sg(s) =32; S ., =205; sgoz(g, =248,5; S,‘},gcoa(s) =65,7; sgoz(g, =213,6; S,S,go(s) =26,8

2(9)

La variacion de entropia se calcula a partir de la expresion: AS = 3(1,80 s ) = = (1S 2acivos)

a) AS®=S%, —(S3+S?)=(2485-32-205) JK' =115 JK"

b) AS° =(Sfs0 +S%, )~ Stco, =(26,8+213,6-657)JK" =174,7 JK'
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10.

La variacién de entropia estandar de la combustion del metano para formar diéxido de carbono gas y agua
liquida es de —242,8 J K.

a) Escribe la reaccion ajustada.

b) Calcula la entropia del metano a partir de los datos.

Datos de entropia (J K" mol™"): S , =205; S, =69,9; S, ., =213,6
a) Ecuacion ajustada: CHas(g) + 2 O2(g) — CO2(g) + 2 H20O(I)

b) AS® =(S%, +2S%,)— (S, +2S3,) = S, =S, +2S5,0—2S5, —AS®

ngA =(213,6+2-69,9-2-205+242,8) JK' =186,2 JK™'. (El valor calculado se refiere a 1 mol de metano)

S3,, =186,2 JK"'mol!

Predice razonadamente el cambio de entropia de las reacciones:
a) Ix(s) — I(g)

b) CaCOs(s) —» CaO(s) + CO2(g)

c) 2 Mg(s) + O2(g) > 2 MgO(s)

a) El cambio de estado de sdlido a gas va acompafado de un aumento en el desorden de las moléculas de yodo,
que se separan y pasan a ocupar un volumen mayor, por tanto, aumentara la entropia (AS > 0).

b) Al formarse mas moles de productos que de reactivos, y estar uno de los productos en estado gaseoso, se
originara un aumento del desorden y de la entropia (AS > 0).

c) Al formarse dos moles de un producto sélido a partir de dos moles de un reactivo solido y de un mol de reactivo
gaseoso, se originara un aumento del orden del sistema y como consecuencia, una disminuciéon de entropia
(AS <0).

Calcula la variacion en la energia libre de Gibbs para la reaccion indicada. Explica si sera espontanea a
25 °C.

2 KCl(s) + 3 O(g) - 2 KCIOs(s)

Datos: AG; -290 kd mol™; AG; , =0kJmol”; AG, =—-408 kJ mol™

keloy(s) — 0,(9) — ’ Kelis) —

La energia libre de Gibbs se calcula a partir de la expresion: AG° = Z(n 0 )—Z(n G° )

p ~productos r —reactivos

AG® =2AGy0, ¢ —(2AGy e +3AGY o)) = AG® = (2 mol) (-290 kJ mol™") (2 mol) (—408 kJ mol") = 236 kJ

La reaccion no es espontanea a 25 °C porque AG® >0.

Sabiendo los valores de AH’y AS? , de las reacciones A y B, razona si seran espontaneas a 25 °C. Si no lo
fuesen, ¢a qué temperatura podrian serlo?

a) A: AH° =10 kJ, AS® =18 JK™'
b) B: AH® = -2 kJ, AS® =10 JK-'

a) AG’=AH°-TAS®= (10000 J)—(298 K) (18 J K*1) =4636 J
El signo positivo indica que la reaccion no es espontanea a 25 °C. Sin embargo, como el factor entrépico
favorece la espontaneidad, aunque el factor entalpico se oponga a ello, existira una temperatura a partir de la
cual AG® <0 y el proceso sea espontaneo.
1

AG = AH-TAS =0 =T - AH _(100009) _ 00

AS (18 JK*1)
A temperaturas superiores a 556 K, AG tomara valores negativos y el proceso sera espontaneo.
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1.

b)

AG® = AH® ~TAS® =(~2000 J) - (298 K)(~10 JK ') =980 J

El signo positivo indica que la reaccion no es espontanea a 25 °C. Como el factor entalpico favorece la
espontaneidad y el entrépico se opone, a partir de una temperatura AG® <0 y el proceso sea espontaneo.

AH (—2000 J)
AS (=10 JK™)
A temperaturas inferiores a 200 K, AG tomara valores negativos y el proceso sera espontaneo.

AG=AH-TAS=0=T = =200 K

Indica tres metales cuya recuperacion sea muy importante desde el punto de vista del ahorro de materias
primas o energético.

El aluminio de las latas de bebidas, el cobre de los cables de electricidad y de las tuberias, el plomo de las baterias
de los coches, el hierro de alambres y motores, etc.

Trabajo, calor y primer principio de la termodinamica

12.

13.

Un gas ideal, dentro de un cilindro cerrado con un émbolo mévil, se expande desde un volumen de 500 mL
hasta 1500 mL, a temperatura constante de 20 °C.

a)
b)

c)

a)

b)

c)

Indica el signo del trabajo realizado.
Calcula el trabajo (en julios) que realiza cuando se expande contra una presion constante de 1 atm.
Si se expande contra el vacio, ¢ cual sera el trabajo realizado?

Dato: 1atmL=101,3J

AV =V,-V,= (15-0,5)L =1L (aumento de volumen, expansion, trabajo negativo)

1013 J

W =pAV =W =(1atm)(1L)=1atm L (1 atmL)[1 . Lj:101,3J
atm

Por ser una expansion: W=-101,3 J

W =pAV = W =(0 atm)(15L-0,5L)=0atmL

Durante un experimento efectuado sobre un gas encerrado en un cilindro, se realizan un trabajo de 200 J
para comprimir el gas y un aporte de calor al gas de 200 calorias.

a)
b)

c)

a)

b)

c)

Indica el signo de ambas magnitudes.

Calcula la variacion de energia interna que experimenta el gas y comenta el significado del signo de
esta variacion.

¢Como tendria que ser el trabajo para que no se produjese variacion en la energia interna?
Dato: 1 caloria=4,18 J

W,

compresion

=200 J > 0 (positivo) Q

absorbido

= (200 cal) (%j =836 J > 0 (positivo)
ca

AU =Q+W =(200+836)J =1036 J > 0 (positivo)
Se produce un aumento de la energia interna del sistema.

AU=Q+W =0=0=836J+ W = W =-836 J <0 (trabajo de expansion)

Calor de reaccién y entalpia

14. La energia que proporciona una golosina de glucosa (CsH120¢) es la misma si la digerimos que si la
quemamos en el aire. La diferencia es la velocidad de liberacién de la energia.

a)

b)

Escribe la ecuacion termoquimica de la combustion de la glucosa si la entalpia de combustion es
2800 kJ mol™.

Calcula la energia que proporciona una golosina con 18 g de glucosa.
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15.

a) Ecuacion termoquimica de combustion de la glucosa:

CsH1206(s) + 6 O2(g) — 6 CO2(g) + 6 H20(l) + 2800 kJ

b) (18 g de CH,,0,) (1 mol de CgH,;0, ][ 2800 kJ

=280 kJ
180 g de C,H,,0, /| 1mol de CH,,0O;

Los médicos recomiendan que para prevenir la obesidad hay que evitar un consumo excesivo de golosinas
debido a su elevado contenido en azlcares.

A escala mundial, el carbén es la fuente de energia mas utilizada para obtener electricidad. En un futuro,
podria reemplazarse por otros combustibles como el hidrogeno. La entalpia de combustion del carbono
(grafito) es de 394 kJ mol™ y la del hidrégeno, 284 kJ mol™.

a) Escribe las ecuaciones termoquimicas ajustadas de ambos combustibles.

b) Calcula la energia liberada por cada gramo de combustible quemado.

c) ¢Qué combustible libera mas diéxido de carbono por gramo quemado?

a) Ecuacion termoquimicas de las combustiones del carbono y del hidrégeno:
C(grafito) + O2(g) — CO2(g) + 394 kJ Ha(g) + 1/2 O2(g) — H20(l) + 284 kJ

394 kJ
12gdeC

284 kJ

b) (1gdeC —_
)(g )[ 2gdeH,

):32,8 kJ (1gde H2)( ]:142 kJ

El hidrégeno produce mas energia por gramo de combustible, 142 kJ.

c) La combustion del hidrégeno no produce diéxido de carbono, solo agua. La combustion de 1 g de carbono
emite 3,7 g de didxido de carbono (0,083 moles).

(1gde C) 1mol de C (1 mol de COZj:o,osa mol de CO,
12gde C 1molde C
(0,083 mol de CO, )| 2499€ CO; |_ 374 4e co,
1mol de CO,
Ley de Hess
16. La aluminotermia es una técnica utilizada para obtener hierro, a partir de aluminio y 6xido de hierro(lll),

segun la reaccion:
2 Al(s) + Fe203(s) > 2 Fe(s) + Al.O3(s)
a) Deduce la entalpia de dicha reaccion a partir de las ecuaciones termoquimicas:
2 Al(s) + 3/2 Oz(g) > Al20s(s) AH =-1600 kJ
2 Fe(s) + 3/2 O2(g) > Fe203(s) AH =-820 kJ
b) Calcula el calor desprendido en la aluminotermia de 16 g de 6xido de hierro(lll).
c) ¢Qué cantidad de hierro se habra formado cuando se liberan 195 kJ?

a) La ecuacion de la aluminotermia entre el aluminio y el éxido de hierro(lll) se puede obtener sumando la primera
ecuacion (oxidacion del aluminio) a la inversa de la segunda ecuacion (oxidacion del hierro):

Ecuacién X = Ecuacion A + (—Ecuacion B)

Ecuacion A: 2 Al(s) + 3/2 Oz(g) — Al203(s) AHp = -1600 kJ
Ecuacion (-B):  FexOs3(s) —> 2 Fe(s) + 3/2 O2(g) —AHg = 820 kJ
Sumando ambas ecuaciones: 2 Al(s) + Fe20s3(s) > 2 Fe(s) + AloO3(s) AHx

Aplicando la ley de Hess: AHx = AHa + (-AHg) = (—1600 kJ) + (820 kJ) = -780 kJ

b) (16 g de Fe,0,) 1mol de Fe,O, 780 kJ _ 78 kJ
27371160 g de Fe,0, /| 1 mol de Fe,O,

c) (195 kJ)(1 mol de Fe,0, J[ 2 mol de Fe

=0,5 mol de Fe
780 kJ 1 mol de Fe,O,
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17.

18.

El clorato de potasio (KCIO3) se utiliza en pirotecnia y en la fabricacion de cerillas por su poder oxidante.
Se descompone formando cloruro de potasio y oxigeno.

a)

b)

a)

b)

Deduce la entalpia de su descomposicion, a partir de las ecuaciones termoquimicas:
K(s) + 1/2 Cl>(g) —» KCI(s) AH=-436 kJ
2 K(s) + Clz(g) + 302(g) — 2 KCIO3(s) AH =-828 kJ

Calcula la variacion de energia que tiene lugar al descomponerse 6,13 g de clorato de potasio y la
cantidad de oxigeno generado.

Reaccion de descomposicion del clorato de potasio:
2 KCIO3(s) —» 2 KCI(s) + 3 Oz(g
Ecuacién que se puede obtener sumando la primera multiplicada por dos y la inversa de la segunda ecuacion.
Ecuacion X = 2 Ecuacion A + (—Ecuacion B)

Ecuacién 2 A: 2 K(s) + Clx(g) —» 2 KClI(s) AHp =-872 kJ

Ecuacién (-B): 2 KCIO3(s) — 2 K(s) + Clz(g) + 302(g) —AHg = 828 kJ
Sumando ambas ecuaciones:
2 KCIOs(s) - 2 KClI(s) + 3 O2(g AHx
Aplicando la ley de Hess:
AHx =2 AHA + (-AHB) = (-872 kJ) + (828 kJ) = —44 kJ

Como la ecuacion va referida a la descomposicion de dos moles de clorato de potasio, se deduce que en la
descomposicién de un solo mol se desprenden 22 kJ.

(6,13 g de KCIO,) 1mol de KCIO, 22 kJ —11kJ
122,6 g de KCIO, )| 1 mol de KCIO,

(6139 de KC|03)£ 1 mol de KCIO, j[ 3 mol de O, j( 32gdeO,

=249deO,
122,6 g de KCIO, /| 2 mol de KCIO, J{ 1mol de O,

El metanol, CH3OH, es un combustible alternativo que genera menos contaminacién ambiental que los
combustibles fésiles. El metanol arde segtin la ecuacién:

a)

b)
c)

a)

CH3O0H(l) + 3/2 O2(g) — CO2(g) + 2 H20(l)

Deduce su entalpia de combustion a partir de las siguientes ecuaciones:

C(grafito) + O2(g) > CO3(g) AH = -394 kJ
Hz(g) + 1/2 O2(g) — H20(l) AH =-286 kJ
C(grafito) + 2 Ha(g) + 1/2 O2(g) — CH30H(l) AH =-239 kJ

Calcula el calor liberado en la combustién de 1 L de metanol. La densidad del metanol es 791,8 kg m™.
Indica el volumen de oxigeno necesario para la combustion de 1 L de metanol medido a 27 °C y 2 atm.

La ecuacion de la combustion del metanol se puede obtener a partir de la primera ecuacion sumada a la
segunda ecuacion multiplicada por dos, mas la inversa de la tercera ecuacion.

Ecuacién X = Ecuacion A + 2 Ecuacion B + (—Ecuacion C)
Ecuacion A: C(grafito) + O2(g) — CO2(g) AHp = -394 kJ
Ecuacion 2 B: 2 Hx(g) + O2(g) — 2 H20(l) AHg = -572 kJ
Ecuacién (-C): CH3OH(l) » C(grafito) + 2 Hx(g) + 1/2 O2(g) —AHc =239 kJ
Sumando todas las ecuaciones, se obtiene la buscada:
CH3OH(l) + 3/2 O2(g) — CO2(g) + 2 H20(l) AHx
Aplicando la ley de Hess: AHx = AHA + 2 AHg + (—AHc) = (-394 kJ) + (=572 kJ) + (239 kJ) = -727 kJ

Por lo tanto, la entalpia de combustién del metanol vale —727 kJ mol™".
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b) Con el dato de la densidad se calcula la masa contenida en un litro de metanol, y a partir de la masa molar del
metanol se deducen los moles que contiene.

3
(1L de CH3OH)[ 1m J(791 800 g de CH3OHJ{1 mol de CH,OH

= 24,7 mol de CH,OH
1000 L 1m?® de CH,OH 32 g de CH,OH

Con los moles de metanol se calcula el calor liberado durante su combustion a partir del dato obtenido de la
variacion de entalpia en el proceso.

727 kJ

(24,7 mol de CH,OH)| —————
1 mol de CH,OH

j:1,80-104 kJ

c¢) Como en un litro de metanol hay 24,7 moles, se calculan los moles de oxigeno.

1,5 mol de O,
1 mol de CH,0OH
Utilizando la ecuacioén de los gases ideales, se calcula el volumen de oxigeno necesario.

(24,7 mol de CH3OH)[ ] =37,1 mol de O,

nRT _ |, (37,1mol)(0,082 atmLK"mol")(300 K)
_— =

V=nRT=V-=
P = p (2 atm)

=456 L de O,

Entalpia de formacion y de reacciéon

19. Calcula la entalpia de combustion para las reacciones:

20.

21.

a) CHa(g) + O2(g) > CO2(g) + 2 H20(l)
b) 2 H2S(g) + 3 O2(g) — 2 SO2(g) + 2 H20(l)

A partir de las ecuaciones ajustadas y de los datos tabulados de las entalpias de formacién se obtiene la entalpia
de cada una de las reacciones.

a) CHa(g) + 2 O2(g) - CO2(g) + 2 Hz0(1)
AH® = ¥ (n,AHY, )= X (n,AHY, ) = (1mol- AHf +2 mol- AHf, 5 ) — (1 mol- AHY,, +2 mol- AHY, )
AH® = (1mol)-(-393,5 kJ mol™") + (2 mol)-(-285,5 kJ mol™") | [ (1 mol)(~74,8 kJ mol™") + (2 mol)(0 kJ mol™") | = -890 kJ

b) 2 H2S(g) + 3 O2(g) — 2 SO2(g) + 2 H20(l)
AH® = (2 mol- AHs, +2 mol- AH,, ;) (2 mol- AHY, s +3 mol - AHY, )

AH® = (2 mol)- (~296,9 kJ mol") + (2 mol)-(-285,5 kJ mol~") ] [ (2 mol)-(-20,2 kJ mol™") +(3 mol)-(0 kJ mol™) ]
AH® =-1124 kJ

Calcula la entalpia de formaciéon de un mol de agua en estado gaseoso, segtn la reaccion:
2 Hz(g) + O2(g) - 2 H20(g)

La entalpia de formacion de 2 mol de agua en estado gaseoso se obtiene a partir de la ecuacion ajustada y de los
datos tabulados de las energias de formacion de reactivos y productos.

AH® = (2 mOI'AHf(,)HZO)_(z mOI'AHf(,)Hz +1mol 'AH;’O?)
AHC = [(2 mol)-(—241,6 kJ m0|’1)]—[(2 moI)-(O kJ mo|’1)+(1 mOI)-(O kJ m0|*1):| =-483,2 kJ

Esta es la entalpia de formacion de 2 mol de agua en estado gaseoso. Para 1 mol sera la mitad, —241,6 kJ.

Cuando explota la dinamita, se libera una gran cantidad de energia segun la reaccién de ecuacion:
4 C3Hs5(NO3)s(l) > 12 CO2(g) + 10 H.0(g) + 6 N2(g) + O2(g) + 5700 kJ

a) Calcula la entalpia de formacién estandar para un mol de nitroglicerina.

b) Calcula la energia que se desprende al explotar un cartucho de 1 kg.

c) Determina la cantidad emitida de dioxido de carbono a la atmésfera en condiciones normales.

Datos de entalpias de formacién estandar: AH{¢,  =—393,5 kJ mol™; AH}, . =—241,8 kJ mol™
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a) La entalpia de la reaccién es de —5700 kJ. A partir de los datos de las entalpias de formacion de productos y
reactivos, y recordando que las entalpias de formacién del oxigeno y del nitrogeno son cero, se establece la
siguiente igualdad:

AH® = (12 mol- AH{c,, +10 mol- AHp, ) —(4 mol- AHY o o, )

4 mol- AHY s 1 oy, = (12 mol- AHl,, +10 mol- AHY, o ) - AH°

4 mol- AHY ., oy, =[ (12 mol)(-393,5 kJ mol™") + (10 mol)(-241,8 kJ mol™") | - (-5700 kJ)
AH? =360 kJ mol™*

f, CGH5(NO3 )3

b) Para calcular la energia desprendida, primero hay que calcular los moles de dinamita contenidos en el cartucho
de 1000 g y luego establecer la relacién energética a partir del dato de la entalpia de la reaccion, que es de
5700 kJ de energia desprendida por cada 4 moles de dinamita.

1mol de C,H,(NO,), 5700 kJ 6278 kJ
227 g de C,H,(NO,), /| 4 mol de C,H,(NO,),

(1000 g de CSHS(NO3)3)(

J:zge L de CO,

¢) (1000 de CsHs(Nos)s)[1 mol de C,H,(NO,), ][ 12 mol de CO, ][22,4 L de CO,

227 g de C,H,(NO,), J| 4 mol de C,H,(NO,), ) 1 mol de CO,

Diagramas energéticos

22.

23.

El ozono O3 se produce en las capas altas de la atmosfera por reaccion entre el oxigeno molecular y el
oxigeno atomico que se ha formado por la accion catalitica de la radiacion ultravioleta. Por cada mol de O;
formado se desprenden 106 kJ.

a) Realiza el diagrama energético incluyendo reactivos, productos y la entalpia de reaccién.
b) ¢A qué se llama agujero de la capa de ozono?

a) El diagrama de entalpia de la formacién de ozono a partir de oxigeno  H (kl)
molecular (O2) y oxigeno atomico (O) con AH = —-106 kJ (proceso
exotérmico) es: Lo T

b) El llamado agujero en la capa de ozono consiste en la disminucién de la | I
concentracion de ozono en una zona de la estratosfera donde la Osl(g)
concentracion de ozono es mayor que en el resto de la atmosfera. Esta
capa de O3 nos protege de la radiacion ultravioleta.

Los cientificos buscan agua en la Luna o planetas como

Marte, pues permitiria obtener oxigeno e hidrégeno en H (k] 1

los viajes espaciales. A partir del diagrama energético Ha(g) +5 0u(g)
de la descomposicion del agua: go------- .

a) Indica si exotérmica o endotérmica. .
AH =286k
b) Indica la entalpia de la reaccion para 1,5 mol de agua.

c) Calcula la energia necesaria para obtener 10 g de H.0()
hidrégeno. o

a) Del diagrama se deduce que la reaccion de
descomposicion del agua es endotérmica, se produce
con una absorcion de energia (AH > 0).

Avance de reaccion

b) A partir de la entalpia de reaccion indicada en el diagrama se calcula la energia necesaria para descomponer
1,5 mol de agua:

286 kJ

(15 mol de H,0)| —————
1mol de H,0

J—429 kJ

¢) (10gdeH,) 1mol de H, 286 kJ 1430 kJ
2gdeH, )l 1moldeH,
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Entropia y desorden

24. Lafigura representa el proceso directo que experimenta una sustancia quimica determinada:

25.

a)
b)
c)
d)
a)
b)

c)

d)

o “C
o Y
C

C
C
C

Indica el nombre del proceso representado.

¢Cuando tiene la sustancia mas desorden, en estado solido o en estado gaseoso?

¢Cuando tiene menos entropia?

¢ Como variara la entropia si calentamos el gas?

El proceso representado es el cambio de estado de sélido a gas, sin pasar por el estado liquido (sublimacion).

El estado gaseoso supone un desorden mayor que el estado sélido ya que las particulas (atomos o moléculas)
que forman la sustancia estan mas alejadas y ocupan un mayor volumen.

Cuando la sustancia se encuentra en estado sélido forma un sistema mas ordenado, como consecuencia,
tendra menor entropia que cuando se encuentra en estado gaseoso.

Al aumentar la temperatura, aumenta la velocidad y el volumen que ocupan las particulas del gas. Por tanto,
aumenta el desorden de las particulas gaseosas y como consecuencia, se produce un aumento de entropia.

Predice razonadamente el cambio de entropia de las reacciones quimicas:

a)
b)
c)
d)
e)

a)

b)

c)

d)

e)

COz(s) > CO2(g)

CaCOs;(s) » CaO(s) + CO2(g)

2 Mg(s) + O2(g) —» 2 MgO(s)

S(s) + Hz(g) — H2S(g)

CsH1o(g) + 13/2 O2(g) — 4 CO2(g) + 5 H20(g)

El dioxido de carbono sélido se transforma en gas, proceso que va acompafiado de un aumento del desorden
ya que las moléculas ocupan mayor volumen. Por lo tanto, la variacion de entropia es positiva (AS > 0).

El carbonato de calcio sélido se descompone en dos sustancias, siendo una de ellas un gas. Se produce un
aumento en el desorden y por tanto, un aumento en la entropia (AS > 0).

En la formacion del 6xido de magnesio se produce una sustancia a partir de dos reactivos, siendo uno de ellos
un gas. Se produce una mayor organizacion de las moléculas y un aumento del orden del sistema, como
consecuencia, la entropia disminuye (AS < 0).

Al no variar el numero de moles de gases es dificil predecir el cambio de entropia. La entropia del gas que
aparece en el producto, H2S, es de esperar que sea mayor que la del reactivo gaseoso, Hy, porque H,S tiene
mayor masa y mayor complejidad quimica. La entropia del reactivo solido, S, sera muy inferior a la de los
gases, pero se suma a la del hidrégeno en los reactivos. Sin valores, no sabemos si esta suma sera superior o
inferior a la entropia del producto.

En los productos se forman mas moles gaseosos que los presentes en los reactivos. Aumenta el desorden del
sistema y por tanto, la entropia (AS > 0).
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26.

27.

28.

Razona el signo de la variacion de la entropia en los siguientes procesos:
a) El agua hierve.

b) El agua se congela.

c) La sal se disuelve en agua.

d) La madera arde.

e) El hierro expuesto al aire se oxida y forma herrumbre.

a) El cambio de estado de liquido a gas va acompafiado de un aumento en el desorden y como consecuencia, de
la entropia. El cambio de entropia es positivo (AS > 0).

b) El cambio de estado de liquido a solido supone un aumento del orden molecular disminuyendo la entropia. El
cambio de entropia es negativo (AS < 0).

c) El proceso de disolucion supone un aumento en el desorden, se rompe la estructura ordenada del cristal idnico,
y un aumento de la entropia (AS > 0).

d) Al arder un combustible sélido, como la madera, se forman en los productos mayor nimero de moles y de
gases. Esto supone un aumento del desorden vy, por tanto, de la entropia (AS > 0).

e) En la oxidacién del hierro (solido) por el oxigeno (gas) presente en el aire, se forma 6xido de hierro (lll) (s6lido),
lo que supone una disminucion en el numero de moles del sélido y del gas.

4 Fe(s) + 3 O2(g) —» 2 Fe203(s)

La entropia disminuye debido a que se forma un sistema mas ordenado que el inicial (AS < 0).

Calcula la variaciéon de entropia cuando se descompone un mol de carbonato de calcio, a 25 °C y 1 atm,
segun la reaccion:

CaCO;(s) — CaO(s) + CO2(g)

Datos de entropias estandar: S;,, = 40 JK'mol™; ., =93 JK'mol™'; S, . =214 JK™ mol™
La variacion de entropia se calcula a partir de la expresion: AS = Z(np Fﬂ’mms)—Z(anroeaCm,os)

AS® = (880 + S, )~ Sluco, = (40+214-93) JK™' =161 K"

Determina la variacion de entalpia y la variacion de entropia para la combustién del etanol:

CH3—CH20H(l)+ 3 O2(g) — 2 CO2(g) + 3 H20(l)

Sustancias AH? (kJ mol™) S? (JK'mol™)
CH3-CH20H(l) =277,7 167,7
O2(g) 0 205
CO2(g) -393,5 213,6
H20() —285,8 69,9

AH® = Z(npAHf?p)_Z(nrAHﬁr) = (2 mol-AH,, +3 moI-AH{’HZO)—(1 mol- AHf g, o0 +3 moI-AHf‘?oz)

AH? =[ (2 mol)(-393,5 kimol ) + (3 mol)(-285,8 kJ mol™) | [ (1mol)(~277,7 kJ mol*) + (3 mol) (0 kJ mol)]
AH® = -1366,7 kJ

AS = 3(1,Spsuces ) = (M Saacives)

AS® =(28%, +3856)—(Son+3S5,)

AS® =[(2 mol)(213,6 JK~'mol") +(3 mol)(69,9 JK"mol™") |- [ (1 mol)(167,7 JK-'mol ") + (3 mol)(205 JK-'mol")]
AS® =-1458 JK
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Energia libre de Gibbs y espontaneidad

29. Para ir a surfear hay que tener en cuenta algunas variables, entre ellas, el estado del mar y el estado del

30.

31.

32.

tiempo.

a) Para que un proceso quimico se produzca, ¢ qué dos variables de estado hay que tener en cuenta?

b) ¢Como se llama la funcién de estado que relaciona esas dos variables de estado?

c) ¢Qué signo tiene la variacion de dicha funcion de estado en un proceso que sea espontaneo?

a) La espontaneidad de un proceso quimico viene determinado por dos variables de estado: la entalpia y la
entropia.

b) La funcion de estado que relaciona la entalpia y la entropia (junto a la temperatura absoluta) se denomina
energia libre: G=H-TS.

c) En un proceso espontaneo la variacion de energia libre tiene que ser menor que cero, esto indica que debe

disminuir en todos los procesos espontaneos.

Proceso espontaneo: AG <0

Razona en qué condiciones son espontaneos los procesos que se indican:

a)
b)

a)

b)

c)

d)

AH>0,AS>0 c) AH>0,AS<0
AH<0,AS<0 d) AH<0,AS>0

El factor entrépico favorece la espontaneidad y el entalpico se opone. El proceso es espontaneo, AG<0, a
temperaturas suficientemente altas.

El factor entalpico favorece la espontaneidad y el entrépico se opone. El proceso es espontaneo, AG<0, a
temperaturas suficientemente bajas.

Los dos factores, el entalpico y el entrépico se oponen a la espontaneidad El proceso no es espontaneo
independientemente de la temperatura.

Los dos factores favorecen la espontaneidad y por tanto, es espontaneo a cualquier temperatura.

Completa los signos que faltan en la tabla que contiene los términos que determinan la espontaneidad de

un proceso.
Sustancias Espontaneidad del proceso
AH TAS AG
(—) (+) (=) A cualquier temperatura.
(=) (-) (-) A baja temperatura.
(=) (-) (+) En sentido contrario, a altas temperaturas.
(+) (+) (-) A alta temperatura.
(+) (+) (+) En sentido contrario, a bajas temperaturas.
(+) -) (+) A ninguna temperatura. En sentido opuesto, a
cualquier temperatura.

Interpreta los diagramas de entalpia y de energia libre de Gibbs para el proceso quimico representado:

Productos

Reactivos

Entalpia (H)

Energia libre

H,
AG°

Reactivos

H. Productos

Avance de reaccion Avance de reaccion

A partir de dichos diagramas, indica razonadamente como deberian ser la variacion de entropia del
proceso y la temperatura para que el proceso sea espontaneo.
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33.

34.

35.

36.

La primera grafica indica que la entalpia de los productos es mayor que la entalpia de los reactivos, luego la
entalpia aumenta y la variacion de entalpia sera positiva: AH > 0.

En la segunda grafica se observa que la energia libre es menor en los productos que en los reactivos, esto indica
que la energia libre disminuye y su variacion sera negativa: AG < 0.

Para que el proceso se produzca de forma espontanea, la variacion de entropia debe ser positiva AS > 0 y la
temperatura tiene que ser suficientemente alta.

Para la reaccion de formacién del diéxido de carbono:
C(s) + O2z(g) —» CO2(9)
a) Calcula la variacion de energia libre.

b) Indica si el proceso sera espontaneo.

Datos: AHY, , =—394 kJ mol™'; ASY, , =3 J K- mol”

La energia libre se obtiene a partir de la variacion de entalpia y la variacion de entropia. Para deducir la
espontaneidad del proceso hay que analizar el signo de la energia libre.

a) AG®=AH’-TAS® = (~394000 J)- (298 K)(3 JK™) = -3,95.10° J = ~395 kJ

b) El proceso es espontaneo a 25 °C porque AG° > 0. Suponiendo que AH y AS no varian con la temperatura, el
proceso sera espontaneo a cualquier temperatura porque AH® <0y AS° >0.

Dadas las siguientes reacciones, en condiciones estandar (1 atm, 25 °C).

Reacciones quimicas AH? (kJ mol™) S° (J K" mol™)

1/2 Ha(g) + 1/2 Ix(s) — HI(g) 25,04 346,3
2(NO)2(g) — N204(g) —58,16 —737,7
S(s) + Ha(g) — H2S(g) —16,73 181,9

Deduce:

a) Las que son espontaneas a todas las temperaturas.

b) Las que son espontaneas a bajas temperaturas y no espontaneas a altas temperaturas.
c) Las que son espontaneas a altas temperaturas y no espontaneas a bajas temperaturas.

a) La tercera reaccion presenta AH < 0 y AS > 0, lo que indica que se producira de forma espontanea a cualquier
temperatura.

b) La segunda reaccién presenta AH < 0 y AS < 0, sera espontanea a temperaturas suficientemente bajas.

c) La primera reaccion presenta AH > 0 y AS > 0, sera espontanea a altas temperaturas y no espontanea a bajas
temperaturas.

Actividad smSaviadigital.com RESUELVE

Actividad smSaviadigital.com RESUELVE
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La quimicay... los seres vivos
1. Explica mediante la ley de Hess lo que sucede con la energia que proporciona un alimento, si su proceso
de obtencion transcurre directamente o a través de varias etapas.

Segun la ley de Hess, la energia que proporciona un alimento es la misma si se obtiene a través de un solo paso
(combustién) o a través de varios (metabolismo).

2. Mediante el primer principio de la termodinamica, razona los efectos de la carencia de alimentos en un ser
vivo.

Si un ser vivo no recibe aporte de alimentos que le proporcionen energia (AQ = 0), su energia interna ira
disminuyendo al realizar trabajo (AU = AW), y solo podra seguir realizando trabajo (y seguir viviendo) hasta que se
agote la energia almacenada en su organismo (AU = 0).
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AUTOEVALUACION

1. Segun el primer principio de la termodinamica, la 4. Deduce cual es el valor de la entalpia de la
energia interna de un sistema aumenta cuando: reaccion de la sintesis de 5 mol de amoniaco a
partir de la siguiente reacciéon quimica:

N2(g) + 3 Hz(g) — 2 NHs(g) + 92 kJ

a) Cede calor y realiza trabajo.

b) Absorbe calor y realiza trabajo.

c) Cede calor y se realiza trabajo sobre él. a) AH=-92kJ c) AH=-230kJ
d) Absorbe calor y se realiza trabajo sobre él. b) AH=+230kJ d) AH=-460kJ
d
c
2. Indica qué reacciones son endotérmicas:

5. Considerando el grado de desorden de los
a) C(grafito) > C(diamante) AH=2 kJ reactivos y los productos, y la molecularidad,

redice el signo de la variacion de entropia para
b) S(s) + Ha(g) > H2S(g) AH = —20 kJ predt 9 vanaci pia p

las siguientes reacciones quimicas:
c) Mg(s) + 1/2 Oz(g) > MgO(s) + 602 kJ a)  Ix(s) - l(g)

d) N2(g) + O2(g) + 180 kJ — 2 NO(g) b) Na(g) + Ox(g) > 2 NO(g)
ayd c) 2 Ha(g) + O2(g) » 2 H20(l)
d) 4 Fe(s)+ 3 02(g) > 2 Fe203(s)

3. Indica las opciones correctas para el proceso a) positivo: b) no se puede predecir, ¢) y d) negativo.

representado:
. =
a) La energia de = . ] o .
los productos = Reacti 6. Indica en qué condiciones es espontanea una
es mayor que la o= reaccion en la que las variaciones de entalpia y
energia de los . fir de entropia tienen valores positivos.
i AH = -418 K A
reactivos. a) Nunca puede ser espontanea.
ié Productos
b) La reaccion es t-- , . b) Solo a temperaturas elevadas.
exotérmica y se Hp
desprenden c) Solo a bajas temperaturas.
418 kJ Avance de reaccion

d) A cualquier valor de la temperatura.

c) La reaccidon inversa es endotérmica y b

desprende 418 kJ

d) La reaccidn inversa es endotérmica y
absorbe 100 kcal.

byd
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