TERMOQUIMICA o TERMODINAMICA

IMPORTANTE: EN ANOS ANTERIORES NO SE INCLUIA LA TERMOQUIMICA, PERO A PARTIR DE ESTE ANO, Si. POR LA
NOVEDAD ES MUY POSIBLE QUE SE PREGUNTE. ES UN TEMA FACIL Y LOS PROBLEMAS SIEMPRE SALEN
0JO: LOS PROBLEMAS PUEDEN INCLUIR ESTEQUIOMETRIA

Durante mucho tiempo se creia que el calor era un fluido imponderable (En la Fisica newtoniana del siglo XVIIl y
principios del XIX, los imponderables se caracterizaban por ser fendmenos que no se podian pesar o matematizary
qgue eran considerados fluidos: caldrico, eléctrico, etc., que se trasmitian a través del éter. Gracias a las aportaciones
de Joule, demostrando que el calor era una forma de transferencia de energia al igual que el trabajo mecanico, nacié
la termodindmica. Esta nueva rama de la fisica se encarga de estudiar las relaciones entre el calor, Q, y el trabajo, W,
y las transferencias de Energia entre los sistemas fisicos y su entorno.

CONCEPTOS TERMODINAMICOS

¢ Termodinamica: Es la ciencia que estudia los cambios de energia que tienen lugar en los procesos fisicos y quimicos.
Toda reaccion quimica va acompanada siempre de la absorcién o del desprendimiento de energia luminosa, eléctrica,
mecanica etc., siendo la mas frecuente la calorifica.

¢ Sistema: Parte del Universo separada del exterior, medio ambiente, entorno o alrededores, por superficies reales o
imaginarias. Pueden ser:

- Abiertos: pueden cambiar materia y energia con el exterior.

- Cerrados: pueden intercambiar energia pero no materia con el exterior.

- Aislados: no pueden intercambiar ni materia ni energia. El Unico sistema aislado es el propio Universo.

Ejemplo: Las sustancias contenidas en un tubo de ensayo para provocar una reaccidon quimica constituyen un sistema;
si el tubo de ensayo estd tapado, serd un sistema cerrado, mientras que si no lo estd, serd un sistema abierto.

Los sistemas también se pueden clasificar en:
- Homogéneos: Si constan de una sola fase, es decir, se presenta uniforme. Por ejemplo, cuando todas las
sustancias estan en estado gaseoso o en disolucion.
- Heterogéneos: Si constan de varias fases, con superficies de separacién entre ellas. (Ej: mezcla de aceite y
agua)

¢ Estado: Situacion especifica en la que se encuentra un sistema.

* Propiedades o variables de estado: Aquellas magnitudes que determinan el estado de un sistema. Pueden ser:
- Intensivas: No dependen de la cantidad de materia del sistema y se pueden determinar en un punto
cualquiera del sistema. Ejemplos: P, T, concentracion, etc.
- Extensivas: Dependen de la cantidad de materia del sistema y se extienden a todo el sistema. Ejemplos: m,
V, S, U, etc.

¢ Funcidn de estado: Aquellas variables de estado que tienen un valor determinado para cada estado y su valor es

independiente del camino seguido para alcanzarlo.

Ejemplo: Energia, entalpia, energia interna, etc.

¢ Ecuacion de estado: Ecuacién que liga variables de estado.

¢ Sistema en equilibrio: Si las variables que definen el estado del sistema no varian con el tiempo.

* Proceso irreversible: (casi todos los reales lo son). Si para volver de nuevo al estado inicial hay que provocar alguna
variacion.

* Proceso reversible: Se puede pasar de nuevo al estado inicial, sin provocar ninguna variacidn




CALOR Y TRABAJO

El intercambio de energia entre un sistemay los alrededores puede tener lugar en forma de calor (Q) y de trabajo (W).
La energia es funcién de estado, pero el calor y el trabajo no, ya que los cuerpos no tienen ni calor ni trabajo, éstos
tan sélo son energia en transito.

e Calor: Energia intercambiada debida a la diferencia de temperatura entre el sistema y los alrededores.

- Calor especifico: Ce, es la cantidad de calor que hay que suministrar a 1 g de sustancia para que aumente su
temperatura 1 2C. (Cada sustancia tiene su Ce)

Qubsorbido 0 Qcedido = M Ce AT
m = masa (g), AT = diferencia de temperatura (2C), Ce = (cal/g.2C)
En el SI: m (kg), AT (K), Ce (J/kg.K)

NOTA: Tened en cuenta que esto ocurre entre dos cuerpos, uno ganay otro cede calor.

Sin embargo, los cambios de estado se producen a temperatura constante. Este resultado da lugar a una propiedad
caracteristica de cada sustancia denominada calor latente L, que es el calor necesario para que 1 kg de sustancia,
realice un cambio de estado a temperatura constante. Su unidad en el Sl es el J/kg. Esto da lugar a la expresién, Q =
mL, siendo Q la energia transferida en forma de calor, m la masa y L el calor latente de la sustancia. Segun sea el
cambio de estado podemos tener Lf, Lv o Ls para la fusidn, vaporizacion o sublimacién respectivamente.

¢ Trabajo de expansién y compresion: Realizar trabajo supone la transmisién de 4 X 0%
energia debido a la accién de una fuerza que lleva consigo un desplazamiento. En

Quimica interesa el trabajo realizado por un gas sometido a una presidn exterior, S Vi Pt AV =
presion atmosférica, supuesta constante. T Pt

El trabajo realizado por el sistema (gas) al realizar el desplazamiento Ax, y pasar de
ocupar un volumen V; a ocupar un volumen V; es:
W = Fext AX = Fext AX COSQL
el desplazamiento Ax y la Fext tienen sentidos opuestos
AX

Fuerza externa forman un angulo a = 1802

Y sabemos que la Presion P = F/S (fuerza/superficie) F=P.S y el volumen V = S. Ax
W = Fext AX COSOL = Fext AX COS180 = Fext AX (-1) = - Fext AX = - P.S. Ax = -P. AV W =-P. AV

De las formulas del calor y trabajo se deducen los signos:

W >0 (+) si AV < 0; (V2 < V1) . Disminuye el volumen del sistema. Es decir, se trata de un trabajo de COMPRESION
realizado por el entorno sobre el sistema.
W<0(-) si AV > 0; (V2 > V1) . Aumenta el volumen del sistema. Es decir, se trata de un trabajo de EXPANSION
realizado por el sistema
Q>0 (+) si AT >0; (T2 > T1) . Aumenta la temperatura del sistema. Es decir, se trata de un calor ABSORBIDO
por el sistema.
Q<0(-) siAT<0; (T2 < T1). Disminuye la temperatura del sistema. Es decir, se trata de un calor CEDIDO por
W<0 Q<0
W=>0 Q>0

Significado del signo: Todo lo que entra al sistema (Q o W) le hace aumentar su energia interna y se le asigna signo +,
mientras que lo que sale, le hace disminuir su energia interna y se considera - .




Energia interna: U
Es una funcidn de estado extensiva que representa la energia total almacenada en un sistema asociada a la estructura
del mismo y es la suma de:
- Energia cinética de sus particulas (atomos, moléculas, iones, electrones, etc.) como consecuencia de sus
movimientos de vibracion, rotacidn y traslacidon de las mismas.
- Energia potencial de las particulas, debido a las fuerzas atractivas entre las mismas y entre los electrones y
el ndcleo atémico.
- Energia potencial nuclear, debido a las fuerzas atractivas nucleares.
- Otras clases de energia Es.
La energia interna depende de la clase y nimero de 4tomos y moléculas, de los enlaces entre &tomos y moléculas, de
la masa y de la temperatura entre otros factores.
Experimentalmente la energia interna, U, de un sistema no se puede calcular, pero si su variacion (AU) cuando el
sistema pasa de un estado a otro. Como ya hemos dicho es una funcién de estado: depende del estado inicial y final,
con independencia del camino seguido para pasar de uno a otro

PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA.

Enunciado: “En un sistema cerrado, la energia intercambiada en forma de calor y trabajo entre el sistema y los

alrededores es igual a la variacion de la energia interna del sistema”.

O bien: “Si se comunica un calor Q a un sistema cerrado y éste realiza un trabajo W, la suma Q + W es igual a la
_AU =Q+W

variacion de la energia interna del sistema”:

Este primer principio es la aplicacién del principio de la conservacion de la energia: “la energia del Universo (sistema
mas entorno) permanece constante” a un sistema cerrado.

Casos Particulares:

1) Transformacion a volumen constante (llamada is6cora)

SiV=cte AV =0 W=-P.AV=0 y por tanto, el ler principio: AU=Q+ W AU=Qv+W
(Qv significa Q a V cte)
quedacomo AU=Qv+W=Qv+0=Qv AU = Qv

El calor absorbido o desprendido por el sistema a volumen constante es igual a la variacidon de energia interna del
sistema.

2) Transformacién a presidn constante (llamada isébara)

AU=Qp+W

(Qp significa Q a P cte)

AU=Qp+W Qp=AU-W=AU-(-PAV)=AU+PAV=(Uy-U)+P (Va—Vi) = (Us+P V)= (U1 + P V1)

Por definicidn al término U + P V se le llama entalpia H (importantisima en la termoquimica)

EntalpiaH=U + PV

Asi, Qp = H; — Hy = AH

“El calor absorbido o desprendido por el sistema a presion constante es igual a la variacion de la entalpia del sistema”.
La entalpia es también funcidn de estado extensiva.

Relacidn entre Qp y Qv y entre AH e AU :

Del primer principio, AU =Qp + W Qp=AU-(-PAV) Qp=AU+PAV
Y como AU = Qv y Qp = AH, sustituimos:

Qp=Qv+P AV y |BH=AU+PAV |




CALOR DE REACCION

Dada una reaccién cualquiera aA + bB - ¢C + dD se llama calor de reaccién:
“El calor (la energia calorifica) absorbido o desprendido en una reaccién, para que la temperatura del sistema
permanezca constante durante el proceso”.

Como la reaccién puede tener lugar a presién constante o a volumen constante, hay que distinguir entre Qp y Qv que
pueden ser iguales o diferentes.
El calor de reaccidn se da a volumen constante (Qv) en los casos siguientes:

- Reaccidn entre sdlidos y liquidos, ya que no hay variacidon de volumen, AV = 0.

- Reaccidn entre gases en un recipiente cerrado.

- Reaccidn entre gases en recipiente abierto provisto de émbolo mdvil, sin variar el nimero de moles.

El calor de reaccidn se da a presion constante (Qp) en casi todas las reacciones de laboratorio, ya que tienen lugar en
recipientes abiertos y por tanto la presidn es la atmosférica. Cuando no se especifica el calor de reaccién se
sobreentiende que es Qp.

¢ En las reacciones en las que intervienen gases, teniendo en cuenta la ecuacion general de los gases ideales PV = nRT,
se deduce que P AV = An.R.T, luego nos fijaremos en el An de los gases
aA+bB > cC+dD (todos gases)

Qp=Qv+PAV=Qv+AnR.T
AH=AU+P AV =AU+ An.R.T
An = (c+d)—(a+b) (coeficientes estequiométricos de los gases)

Ejemplo resuelto:

Sabiendo que para la reacciéon Zn (S) + 2 HCI (g) > ZnCl, (S) + Hz (g), Qv =-160 kJ/mol a 0 2C y 1 atm de presion. ¢Qué
valor tendra Qp?

Comprobar que la reaccidn esta ajustada

Qp=Qv+PAV=Qv+An.R.T

An (de gases, 1 de H, y 2 de HCI) An=1-2=-1

0JO, R se debe pasar al S, se supone que la daran: R=0,082 atm .| / mol .K=8,3.103 kJ / mol .K

Qp=Qv+An.RT= -160+((-1) 8,3.103.273) =-162,27 ki/mol

Consideraciones importantes:

1) Si una reaccidn desprende calor se llama exotérmica, AH < 0 (entalpia negativa)

Reactivos
H

AH

Productos

Si una reaccién absorbe calor se llama endotérmica, AH > 0 (entalpia positiva)
Productos

HI AH

Reactivos

2) El calor de reaccién viene referido al estado fisico y al nimero de moles de los componentes indicados en la
correspondiente ecuacidn estequiométrica, por tanto, si una ecuacion se multiplica por “n” su calor de reaccion se
multiplica por “n”y si la reaccidn se invierte, el calor de reaccién cambia de signo.

Ejemplos:

HCl (g) > H (g) + Cl (g) AH =431 kJ 0 431 kl/mol



2HCI(g) >2H(g)+2Cl(g) AH=2.431=862k/

H (g) + CI (g) = HCl (g) AH=-431k]

Las ecuaciones anteriores también se pueden expresar de la siguiente forma:
HCl (g) + 431kl > H (g) + Cl (g)

2 HClI (g) + 862 kl = 2 H (g) + 2Cl (g)

H (g) + Cl (g) - HCl (g) + 431 kJ

AH también se puede expresar en cal o kcal. (1 cal = 4,18 Julios)

3) El calor de reaccién depende de las condiciones de presidn y temperatura a las que tiene lugar el proceso:

- Se llaman condiciones estandar de reaccidn: 252Cy 1 atm. (No confundir con las condiciones normales)

- Se llama estado normal o estdndar de un elemento o compuesto, a la forma fisica mas estable del mismo en las
condiciones estandar.

Ejemplos: Estado estandar del carbono: C (grafito)

Estado estandar del agua: H,O (liquida)

Estado estandar del hidrégeno: H; (gas)

4) Aligual que la energia interna U, es imposible calcular el valor absoluto de H; tan sélo se puede calcular variaciones
de la entalpia (AH), aunque arbitrariamente se toma como entalpia cero (origen de entalpias) a la entalpia de cualquier
elemento o una sustancia simple (H,, O,, Cly, ...) en su estado estandar y en las condiciones estandar.

Ejemplos:

Entalpia (H) del H, (g) a252Cy 1 atm.=0

Entalpia (H) del C (grafito) a 252Cy 1 atm. =0

Entalpia (H) del C (diamante) a 252C y 1 atm = 0 por no ser la forma mas estable
(

Entalpia (H) del Cl; (1) a 252C y 1 atm. # 0 por no ser la forma mas estable (el Cl, es un gas y dice liquido (H Clx(g) = 0)
Entalpia (H) del H,0 (I) a 252Cy 1 atm # 0 por ser un compuesto.
Las entalpias en condiciones estandar se representan con un “cerito”: AH®

Entalpia de formacién

Recibe el nombre de entalpia de formacién “la variacidon de entalpia (calor absorbido o desprendido a presion
constante) que acompafia a la formacién de 1 mol de compuesto a partir de sus elementos”.

Se debe formar el compuesto a partir de sus elementos en su estado natural, que tienen entalpia 0.

Ejemplo: 2 C+ 3 H, + % O, > CH3CH,0H AH = AHt del etanol

¢ Si tanto el producto (compuesto) como los reactivos (elementos) estan en su estado estandar, se llama entalpia
estandar de formacion, y se representa por AH¢

Ejemplo: H2 (g) + % 02 (g) - H,O0(l) AH¢ del H,0(l) = - 68,32 kcal/mol

Légicamente AH; de cualquier elemento es su estado estandar es cero. Por ejemplo,

AHs del C(grafito) es 0, ya que estd en su estado estandar, pero si el elemento no estd en su estado estandar, por
ejemplo C(diamante): AH¢ C (diamante) # 0. Ya se trata de una reaccion, hay que formar el C(diamante) a partir del
C(grafito): C (grafito) - C (diamante)

Otros calores de reaccion.

- Calor de combustién: calor absorbido o desprendido en la reaccién de 1 mol de una sustancia con el oxigeno.
Ejemplo: C (grafito) + 02 (g) > CO2(g)  AH =-94 kcal/mol

- Calor de neutralizacién: Calor desprendido en la reaccion de 1 mol de H+(aq) con 1 mol de OH-(aq) para formar 1 mol
de agua.
Ejemplo: H+(aqg) + OH-(aq) = H20 (1) AH =-57 kl/mol

- Calor de solvatacién o disolucion: Calor absorbido o desprendido en la disolucion de 1 mol de sustancia. Si el
disolvente es el agua se llama calor de hidratacidn.



Recordemos que en la disolucion de una sustancia covalente sus moléculas se rodean de moléculas de disolvente, y
en el caso de un compuesto idnico se rompe el reticulo cristalino, se separan sus iones y se rodean de moléculas de
disolvente:

HCl + H,0 = HCl(aq)

NaCl + H,O = Na+(aq) + Cl-(aq)

Calculo de calores de reaccion. Ley de Hess. (IMPORTANTE)

Por ser la entalpia una funciéon de estado se deduce la ley de Hess: “el calor de reaccion

(variacion de entalpia), es independiente del camino seguido, es decir, es el mismo si la "

reaccion se realiza directamente o a través de etapas intermedias” (Un ejemplo visto en el

enlace es el cdlculo de la energia reticular en un compuesto iénico por el ciclo de Born-Haber). QZ\L Qs
C

l@
W

Q1=Q2+Q3+0Q4
AH1 = AH2 + AH3 + AH4

!

Qs
De una forma mas practica se puede enunciar: “Si una ecuacion quimica se puede expresar
como suma algebraica de otras, su calor de reaccion es la suma algebraica de los calores de reaccién de las
reacciones parciales” .

Ejercicio resuelto:

Calcula AH, paralareaccion S + % 0, — SO; , (1), sabiendo que

S+ 0, -S0, . AH,=-70,96 kcal/mol (2)

SO, + %Oz — SO; . AH,=-2349 Kcal/mol (3)

Solucion: sumando las ecuaciones (2) y (3) se llega a la ecuacion (1).

S + 0, = S, - AH,=-70,96 kcal/mol
% %03 — SO; . AH,= -23,49 Kcal/mol

wn

3
+ > O, — SO; ; AH,= AH, + AH,= -70,96 +(-23,49) =-9445 kcal/mol

Ejercicio resuelto: Calcula AH para la reaccion C )+ 2 Hs (99— CHs g (1) a partir de

Ce *+ 029 > COxy : AH,=-3935k] (2)
Hyg + %OZ(g) — H0 : AH;=-2858k] (3)
CHiyg + 202 — COr + 2H0q) ; AH,=-890,4k] (4)

Solucién: sumamos la (2), la (3) multiplicada por dos y la contraria de la (4)

) G +%@ - e AH,=-393,5k]

3) 2Hyg + % - 2}1{0 o AH, = 2.AH,=2 (-285,8 kI) =-571,6 kJ

4’) COr + QH./O(D = CHy + 2Dy . AH, =- AH,=890,4k]J
Co+ 2Hy@ — CHyy ;  AH= AH,+ AH,+ AH, = -747LkJ



La ley de Hess permite calcular la AH de algunas reacciones de forma indirecta, que directamente no se pueden medir,
bien por ser la reaccién incompleta o bien porque se dan otras reacciones secundarias.

Calor de reaccion y entalpias de formacidn.

Basandonos en la ley de Hess podemos calcular la AH de una reaccién cualquiera, a partir de las entalpias de formacion
de las sustancias que intervienen en la reaccion.

En efecto, en una reaccion cualquiera los elementos que forman los reactivos son los mismos que forman los
productos, pero estan combinados de distinta forma:

- AH
Reactivos Productos
Z AH f(reactivos) Z AH f(productos)
Elementos

de donde se deduce:

ZAHf (productos) — ZAHf (reactivos) + AH > y, por tanto:

AH= Z AHf (productos) ~ Z AH f (reactivos)

es decir, para lareaccion: a A+bB—>cC+dD

aA+bB
a (-AH,A) b (-AH(B)
y y
AH reaccién Elementos
v ¢ (AH(C) d (AH¢D)
¢cC+ dD | v 4

AH = ¢ (AH,C)+d (AH,D)—[a(AH;A)+ b (AH,B) ]

reaccion

Ejercicio resuelto: Calcula la variacion de entalpia, AH, de la reaccion:
4NH;z + 505 — 6H,0 g + 4NO () a partir de los siguientes datos:
AH¢ H,0 (g =-241,8 kJ/mol; AH¢NO ) = 90,4 kJ/mol; AH; NHj; 4= - 46,2 kJ/mol.

Solucién: AH= 6. AH; H,0 @ + 4.AH;NO () - 4. AH;NH; ¢ - 5.AH; O, ¢

AH=6.(-241,8) + 4.(90,4) - 4.(-46,2) - 50 ; | AH=-9044k]




Calor de reaccion y energias de enlace.

Recordemos que en un compuesto covalente se llama “Energia de enlace” o de disociacidn a la energia necesaria para
romper 1 mol de enlaces y separar los &tomos correspondientes a una distancia infinita (en estado gaseoso) a 252Cy
1atm:

A-B —)A(g)+ B(g)

Ejemplos: 1) H>(g) > H(g) + H(g) ; AH=104 kcal/mol=E=D

2) CHs(g) > C(g) +4H(g) ; AH=398kcal=4 . E, ya que se
i rompen 4 enlaces C-H, por lo que la
| E (C-H) =398 kcal / 4 = 99,5 kcal.
H-C-H
|
H

Una reaccién quimica consiste en un nuevo reagrupamiento de los atomos de los reactivos para formar los productos,
lo cual requiere la ruptura de enlaces entre los atomos y vencer las fuerzas intermoleculares de los reactivos, a la vez
gue la formacion de los enlaces de los productos, por lo que en una reaccidn en la que sélo intervienen gases, al no
haber fuerzas intermoleculares, el calor de reaccidn se puede calcular de forma aproximada a partir de las energias de
enlace, ya que en el balance energético de la reaccidn tan sélo intervienen las energias de los enlaces existentes y la
de los nuevos enlaces.

Teniendo en cuenta que para la ruptura de enlaces hay que suministrar energia, esto es, la absorbe el sistema (signo
+), mientras que al formarse nuevos enlaces se desprende energia (signo —), se deduce que:

AH reaccion = ZE (energia de enlaces rotos) — ZE (energia de enlaces formados)

Enlace | Energia | Enlace | Energia

H-H 436 c=C 610

C-H 415 C=N 615

N-H 390 Cc=0 730 Energia media de enlace ( kJ/mol)
O-H 460 0=0 494 (Energia media de disociacion)
C-C 347 C =C 830

N-N 159 N=N 946

Ejercicio resuelto: Calcula la entalpia de la reaccion de hidrogenacion del etileno para
formar etano, segun la reaccion: H,C=CH, + H, — H3;C —CH; , utilizando los datos
de la tabla anterior:

Solucion:
H H H H
N 7 I I
C=C + H-H —* H-C-C-H
Z N\ | |
H H H H

Enlaces que se rompen: un C=C ,cuatroC—-H y un H-H
Enlaces que se forman: un C—-C y seis C—H

por tanto: AH =E(C=C)+4 E(C-H)+EH-H)-E(C-C)-6 E(C-H)=
=610 + 4.415 + 436- 437- 6.415 = -131kJ



PARA LOS PROBLEMAS
Hay que mirar siempre los datos que nos dan, en funcién de ellos, utilizaremos un procedimiento u otro.
Tenemos una reaccidn problema, de la que queremos hallar su AH®
a) Sinosdan las entalpias de formacidn de reactivos y productos (AH{°), utilizamos la expresion:
AH® =3 n . AHP (productos) - = 3 n . AH{ (reactivos)
b) Sinosdan las entalpias de combustidn o las que sean, de unas reacciones, ponemos las reacciones, y utilizamos
la Ley de Hess, las combinamos para hallar la reaccion problema
c) Sinos dan entalpias de enlace:
AHC = 3 E (enlaces rotos) - X E (enlaces formados)



EJEMPLOS RESUELTOS

1. Ley de Hess con estequiometria
PROBLEMA 1.- El metanol se obtiene industrialmente a partir de monéxido de carbono e hidrégeno de
acuerdo con la reaccion: CO(g) + 2H, (g) — CH;0H.
Teniendo en cuenta las siguientes ecuaciones termoquimicas:

1°-CO () + %02 (g — CO,(g) AH; =—283.0 kI.

23~ CH;0H (g) + % 0,(g) — CO(g) + 2H,0 (D) AH,=— 7644 kI.

3-H,(g) + % 0,(2) — H0() AH; =—285.8 kI.
Calcula:

a) El cambio de entalpia para la reaccién de obtencién de metanol a partir de CO (g) v Hz (g).
indicando si la reaccion absorbe o cede calor.
b) ;Qué cantidad de energia en forma de calor absorbera o cedera la sintesis de 1 kg de
metanol?
DATOS: A(H)=1u; A(C)=12u; A(O)=16u
Resultado: a) AH, = - 90,2 kJ; b) Q =2818,75 kJ.
Solucion:

a) Aplicando la ley de Hess se obtiene el cambio de entalpia de la reaccion. Para ello, se invierte
la ecuacion de combustion del metanol y se cambia el signo a su entalpia, se multiplica por 2 la ecuacion
de formacion del agua gas, mcluida su entalpia, v se suman las tres ecuaciones con sus entalpias:

CO (g) +—o-48) — -COLe) AH, =— 283.0 k7
€OoAsy + 2O — CH;OH(g)+—%—8-_rEg}— AH,= 76441k
1H: (g) +-6-f{5y — 20 AH;=—571.6 k]
CO(g) + 2H, (g — CH;OH(g) AH, =—50.2 kJ.

El signo negativo de la entalpia de reaccion indica que se desprende calor, es decir, la reaccion es
exotérmica.

b) St en la formacion de 1 mol de metanol se desprenden 90.2 kJ, pasando los kilogramos de
metanol a moles v multiplicandolos por la relacidon calor-moles de CH;OH., se obtiene el calor que se
desprende en la reaccion:

Moles de CH,OH: 1-ke-Ciom L0ECHIOH 1mol CH;0H

; lkg-CH-OH— 32 CH-OH
—90.2 kI

T AR

=31.25 moles CH;OH, v Ia

energia que se desprende es: 31.25-meles CHOH- =—2818.75 kI.

Resultado: a) AH, =—90.2 kJ; b) Q=—2818,75 kJ.

2. Entalpia de reaccién con estequiometria
PROBLENIA 2.- El 4cido acético (CH;COOH) se obtiene industrialmente por reaccion del metanol
(CH;0H) con monoxido de carbono.

a) Razona si la reaccion es exotérmica o endotérmica.

b) Calcula la cantidad de energia intercambiada al hacer reaccionar 50 kg de metanol con 30 kg

de mondxido de carbono, siendo el rendimiento de la reaccion del 80 %.

DATOS: AHf (CH;0H) =- 238 kT - mol™: AHP (CH3COOH) =—485 kI - mol™:

AHP (CO)=— 110 kT - mol™; AH =1w A(O)=12u A{0)=16u

Resultado: a) AH, =— 137 kJ ~mol} (exotérmica); b) —11742,87 kJ.



Solucion:

M (CH;0H) =32 g -mol™’; M (CO)=28 g -mol™.

a) La ecuacion termoquimica correspondiente a la reaccion es:

CH:0H () + CO(g) — CH:COOH () AH, ="

La reaccion sera exotérmica st la variacion de entalpia es menor que cero. v endotérmica s1 dicha
variacion de entalpia es positiva. La variacion entalpica de la reaccion es:
;'31'11—tl =%a- AHfopmdlms —Xa- ﬂHfGremms = .ﬂHfD(CH]CGGH) - [AH(‘TCH;OH} + QHIG(CO)] =

= AH°= —485kJ -mol’ — (-~ 238 kI -mol" — 110kT -mol™) =— 137 kI - mol ",

que por estar precedida del signo menos mdica que la reaccion es exotérmica.

b) Se comprueba primero el reactivo limitante. el que se encuentra por defecto segin la relacion
estequiométrica de la reaccion. para a partir de aqui, calcular la energia que se intercambia.

gramos _ 50000.g
M(CH.0H) 32.¢ -mol™

3000
Moles CO: n= gramos te =1071.43 moles.

M(CH;0H)  28.g mol™!
Comeo la reaccion transcurre mel a mel, el reactive hmitante es el CO, por lo que de CH;0OH solo
reaccionan los mismos moles que hay de CO. es decir. 1071.43 moles. que multiplicados por la relacion
molar AH,~CH;OH y por el rendimiento de la reaccién. proporciona el calor intercambiado:

—137kT g0 .
1071.43 melesCH-OH- ——=-117.428.73 iJ. El calor es desprendido.

el eH=0H 100

Moles de CH;0H: n= =1562.5 moles;

Resultado: a) AH, =— 137 kJ - mol? (exotérmica); b) —117.428,73 kJ.

3. Entalpia de reaccién con estequiometria
"ROBLEMA 2 .- Bajo ciertas condiciones el cloruro de amomo, NH4CI (s). se disocia completamente en

moniaco, NH; (g). v cloruro de hidrégeno, HCI (g). Calcula:
a) La variacion de entalpia de la reaccion de descomposiciéon del cloruro de amonio en
condiciones estandar, indicando si la reaccién absorbe o cede energia en forma de calor.
b) ;Qué cantidad de energia en forma de calor absorbera o cedera la descomposicién de una
muestra de 87 g de NH,C1 de una pureza del 79 %?
¢) Sila reaccion del apartado anterior se lleva a cabo a 1000 K en un horno eléctrico de 25 L
de volumen. jcudl serd la presion en su interior al finalizar la reaccion?
JATOS: A(H)=1uw AN)=14u A(CH=355u; R=0.082atm-L -mol™ K™
\He [NH,C1 (s)] =— 3154 k] -mol™:; AHP [NH; (g)] = - 46.3 KJ - mol™’; AH® [HCI (g)] =—92.3 kI -
nol™.
Resultado: a) AH,” = —454 kJ - mol‘l; b) Q=-583.24 kJ; ¢) P=8.43 atm.

Solucion:

a) La reaccién de descomposicidn completa del cloruro de amonio es:
NHyCl(s) — NH; (g) + HCI (g). siendo la vanacion entalpica de la reaccion:
AH® =X a - AHf poguctos — £ @ - AHf reactivos = [ (— 46.3) + (-92.3) — (— 315.4)] kJ -mol ' = 176 8 kJ - mol .
El signo positive de la entalpia de reaccion indica que a la reaccion hay que suministrarle calor
para que se produzca, es decir, es endotérmica.

b) S1 por cada mol de cloruro de amonio que se descompone hay que sumumstrar 176,38 kJ. de
energia, la que se ha de suministrar para descomponerse los 87 g es:

79 g NH Ol pure  lmsl NH €L 1768 KT
87 g NH.CL- : : =22713 kI
100 NE Climpurs 53.5-g N H, lmel NH O

c) La reaccion completa produce por cada mol de NH,C1 que se descompone, 1 mol de NH;, v 1
mol de HCI. es decir, 2 moles totales de gases, por lo que 87 g de NH,Cl que se descomponen dan lugar a
los signientes moles totales de gases:

87 2 19 NEGClpwre  lmel MHGCL 2 moles totales
100-e N Climpure 535 g NH €l 1msl NH CL
la ecuacién de estado de los gases ideales en las condiciones propuestas, da para la presidn en el mterior
del reactor al finalizar la reaccién de descomposicion:

n,-R-T _257-meles- 0082 atm-L-mol= . K=" .1000K
v 25E

= 2.57 moles totales. que llevados a

P-V=n,R-T = P= =8.43 atm.

Resultado: a) AH,"=1768 kJ - mol_l; b)Q=22713KkJ; ¢) P=8.43 atm.

4. Entalpia de reaccion con estequiometria
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PROBLEMA 2B .- El etanol, CH;CH,OH (1), esté siendo considerado como un posible sustituto de los
combustibles fosiles tales como el octano, CgHig (1), componente mayoritario de 1a gasolina. Teniendo en
cuenta que la combustion del etanol como del octano. da lugar a CO, (g) v H,O (1), calcula:
a) La entalpia correspondiente a la combustion de 1 mol de etanol y 1 mol de octano.
b) La cantidad de energia en forma de calor que desprendera al quemarse 1 gramo de etanol y
comparala con la que desprende la combustién de 1 gramo de octano.
¢) 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: AHf [CH;CH,OH ()] =-277.7KkJ ‘mol™: AH? [CsHys (D] =-250.1 kT - mol™:
AHY [CO, (g)] = —393.5 kI - mol™; AHP [H,O0 ()] =-2858kJ -mol™: A,(H)=1uw A (O)=12uw
A(O)=16u.
Resultado: a) AH®, (C,HsO0) = — 1366,7 kJ - mol_]; AH’, (CgH,g) = —5470,1 kJ - mol_l;
b) (C:HO) = — 29,71 kJ; (CsHis) = — 47,98 kJ; ¢) (C,HO) = — 683,35 kJ; (CsHis) =— 683,76 kJ.

a) Las reacciones de combustion del etanol v gasolina son:
.

6 25
C-Hs;O {1) + ?03 (g) — 2C0, (g) + 3 H,O (1:1 CgHyz (1) + T 0, - 8C0O, + 9HO (1}
La ent_alpia de las reacciones de combustion se obtiene de la expresion:
iJ—"tH‘:'r =Xn- ﬂHDfpcroduc-.os - E m 'ﬂHufreacﬁl.'os'. ]
AH®, (C;H0) = 2-(=393.5) kJ - mol " + 3(—285.8) kJ -mol " — (~277.7) kJ - mol ' =— 1366.7 kJ - mol .

AH®; (CsHis) = 8(—393.5) kJ - mol ™ + 9(—285.8) kJ - mol™ — (~250.1) kJ - mol™* = — 5470,1 kJ - mol .

b) Para determinar el calor que se desprende al quemar 1 g de etanol v 1 g de gasolina, se
multiplica la masa por la relacion mol-gramos v por la relacion AH —mol de etanol v gasolina en cada

lmol-€xHz6- —1366.7 kJ

_ =_2071kJ.
. 465 C H O 1-melCH O

reaccion: 1=

I mel€xfy  —54701k7
114 g€5H,; lmolehy

1 g-CH ;- = 4798 kJ.

c) De las reacciones de combustidén se deduce que por cada 2 v 8 moles de CO, que se
desprenden, respectivamente_ se producen — 1366.7 kJ v — 5470.1 kJ. por lo que para obtener el calor
desprendido por mol de CO: producido. basta con dividir por 2 v 8 los correspondientes calores de
combustién del apartado a), es decir:

1 1 . .
— 13667kl - —=—683.35 kI -mol™ de CO, desprendido en la combustidn del etanol;

— 54701 kJ - — =- 683,76 kJ - mol-1 de CO, desprendido en la combustion de la gasolina.

oo | = b |

Resultado: a) AH®; (C,Hs0) =—1366,7 kT - mol™"; AH® (CgHyg) =— 54701 kT - mol™;
b) (C:HgO) = — 29,71 kJ; (CsHys) = — 47,98 kJ: ¢) (C;Hs0) =— 683,35 kI; (CsHys) = — 683,76 kJ.

PROBLEMAS PARA PRACTICAR, ALGUNOS DE LAS PAU DE HACE ANOS (1er Principio de la Termodindmica)

1. Determinar la variacion de energia interna para el proceso de combustion de 1 mol de propano a 252Cy 1 atm, si la
variacion de entalpia, en estas condiciones, vale -2219,8 kJ.

2. Considere la combustidn de tres sustancias carbdn, hidrégeno molecular y etanol.

a) Ajuste las correspondientes reacciones de combustion.

b) Indique cudles de los reactivos o productos de las mismas tienen entalpia de formacién nula.

c) Escriba las expresiones para calcular las entalpias de combustion a partir de las entalpias de formacidn.

d) Escriba la expresion de la entalpia de formacion del etanol en funcidn Unicamente de las entalpias de combustidn
de las reacciones del apartado a).

3. Dadas las reacciones:

(1) Ha(g) + % Oa(g) - H20(g) AH,° =-241,8 kJ /mol

(2) Ha(g) + % O2(g) - H.0(l) AH,° = —285,8 kJ/mol

calcular la entalpia de vaporizacidn del agua en condiciones estandar.
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4. Conocidas las entalpias estandar de formacion del butano (C4Hi), agua liquida y CO,, cuyos valores son
respectivamente -124,7, -285,8 y -393,5 klJ/mol, calcular la entalpia estandar de combustion del butano (entalpia
molar).

5. Calcular la energia del enlace H-Cl en el cloruro de hidrégeno conociendo _Hf O(HCI) cuyo valor es —=92,3 kJ/mol y
las entalpias de disociacion (energias de enlace) del H2 y del CI2 de la tabla adjunta
Enlace Ee (kJ/mol)

H-H 436
c-C 347
c=C 620
cC 812
0=0 499
c-c 243
C-H 413
c-0 315
C=0 745
O-H 460
Cl-H 432
c-cl 243

6. Las entalpias estandar de combustion del C(grafito) y del CO(g) son -393,5 y -283 kJ mol-1, respectivamente. La
entalpia estandar de la reaccion: CO(g) + Cl,(g) = COCI2(g) es AHSr = — 108 kJ/mol de COCl,.
Calcula la entalpia estandar de formacion del COCl,(g).

Problemas con estequiometria de un examen mio

7. Calcular el volumen de butano liquido (de densidad = 0,8 g.mL-1) que hay que quemar en un horno para conseguir
el calor necesario para descomponer 100 kg de carbonato de calcio.

Datos de entalpias de formacién estandar:

Carbonato de calcio (s) =-1206,90 kJ mol-1

Oxido de calcio (s) = -635,09 kJ mol-1

Didxido de carbono (g) =-393,91 kl mol-1

Butano (l) =-146,14 k] mol-1

Agua (g) = -241,82 kJ mol-1

Ar: C=12, H=1, Ca=40, 0=16

8. Conociendo los siguientes datos:

Entalpia de combustién del etano (g): AH® = —1.559 kJ/mol
Entalpia de combustién del eteno (g): AH® =—1.410,9 ki/mol
Entalpia de formacion del agua (1): AH% = —285,8 ki/mol
Entalpia de formacion del diéxido de carbono (g): AH% =—393,5 ki/mol

a) ¢Qué calor se desprende cuando se quema el suficiente etano con 224 g de oxigeno?

b) Calcula la entalpia de formacién del etano (g) y del eteno (g).

c) Calcula la variacion de entalpia en condiciones estandar del proceso:

CaHa(g) + Ha (g) > CoHe (8)

d) éQué volumen de hidrégeno en condiciones normales necesitamos para que con la reaccidn anterior se desprendan
1.377 kJ?
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