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Dada la reaccion (sin ajustar): SiO,(s) + C(grafito) — SiC(s) + CO(g)
a) Calcula la entalpia de reaccién estandar. b) Suponiendo que AHO y ASO no varian con la
temperatura, calcule la temperatura minima para que la reaccién se produzca espontaneamente.
Datos: Entalpias de formacién estandar en kJ/mol: SiC(s) = -65,3 ; SiOx(s) = -910,9; CO(g) = -110,5;
Variacién de entropia de la reaccion: AS® = 353 JK-'mol-’
Sabiendo que las entalpias de formacién estandar del etanol en estado liquido, la del didxido
de carbono en estado gaseoso y la del agua en estado liquido son, respectivamente -278, -394
y -286 kJ/mol, calcule: a) La entalpia de combustién estandar del etanol. b) El calor que se
desprende, a presién constante, si en condiciones estandar se queman 100 g de etanol.
En la reaccion del oxigeno molecular gaseoso con el cobre sélido para formar dxido de cobre(ll)
solido se desprenden 2,30 kJ por cada gramo de cobre que reacciona. Calcula la entalpia de
formacién del éxido de cobre(ll).
Calcula el valor de la entalpia de hidrogenacién del etino para dar etano:

HC = CH(g) + Hy(g) —» CH; — CH5(g)

a partir de las energias medias de enlace:

Energias de enlace media C-H C-C H-H C=C

kJ/mol 415 347 436 830

Dada la reacciéon A(g) + B(g) — C(g) + D(s), cuyos valores de variacion de entalpia y de entropia
son AH=-104 kJ/mol y IASI=70 J/mol K. Indica justificadamente: a) ; cudl sera el signo esperado para
la variacion de la entropia. b) ;A qué temperatura la reaccion estéd en equilibrio. c) ;En qué intervalo
de temperatura sera espontanea la reacciéon?

En un horno de preparaciéon de cal, CaO, que utiliza propano como combustible, se producen las

siguientes reacciones:

CaCO;(s) = CaO(s)+ CO,(g) AH =179 kJ/mol

C5Hg(8) + 50,(g) = 3CO4(g) + 4H,0(1) AH = —2219 kJ/mol
¢Qué masa de propano se debe quemar para descomponer 100 kg de carbonato de calcio, si solo
se aprovecha el 40% del calor desprendido?
Las variaciones de entalpias estandar de formacion del CHa(g), CO2(g) y H2O(l) son, respectivamente
-74,9 kJ/mol, -393,5 kd/mol y -285,8 kd/mol. Calcula: a) la variacién de entalpia de combustion
estandar del metano; b) el calor producido en la combustiéon completa de 1 m3 de metano medido
en condiciones normales.
La reaccién entre la hidracina (N2Ha) y el agua oxigenada se utiliza en la propulsion de cohetes:

N,H () +2H,0,(l) - N,(g) + 4H,0(l) AH =-710kJ/mol

Las entalpias de formacién del H,Ox(l) y del H2O(l) son, respectivamente -187,8 kJ/mol y -285,5 kJ/
mol. Calcular: a) la entalpia de formacién de la hidracina; b) el volumen de nitrégeno medido a
-10°C y 50 mmHg que se producira cuando reaccionen 64 g de hidracina.
Determina la entropia estdndar de la siguiente reaccion: 2H,0,(l) — 2H,0(l) + O,(g) . Datos:

entropias molares estandar, en J/mol K, del agua oxigenada(l), agua(l) y oxigeno(g) 109,6 , 69,9y
205,1 respectivamente.
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10. A partir de las siguientes ecuaciones termoquimicas:
Cyrafito + 02(8) > CO)(g) AH®=—-393,5k]
H,(g) + 1/20,(g) - H,0(l) AH" = —285,8 kJ
2C,Hy(8) +70,(g) — 4COx(8) + 6H,0(1) AH® = —3119,6 kJ
Calcule la entalpia de formacién estandar del etano
11. Sabiendo que la entalpia de combustién de la propanona, CH;-CO-CHg (I) es AH = -187,2 kJ/mol,
hallar la entalpia de formacién de la misma, si las entalpias de formacién del diéxido de carbono 'y

del agua liquida son, respectivamente: - 393,5 y - 285,8 kJ/mol.

Soluciones:
1. a) 624,6 kJ/mol; b) Trminima= 1770 K 7. a)890,2 kd/mol ; b) 39,7-10¢ J
2. a)-1368 kd/mol ; b) 2969 kJ 8. a)-56,4 kd/mol; b) 656 L
3. -1,5:102 kJ/mol 9. 125,7 J/mol K
4. -305 kJ/mol 10. -84,6 kJ/mol
5. a) negativo; b) 1486 K; ¢) inferior a 1486 K 11. -1850,7 kd/mol
6. 8,9 kg de propano
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Dadas las siguientes reacciones a 25°C:
(1) Cyrafire + 02(8) = COy(g) AH® =—393,5 kJ/mol
(2) Hy(g) +1/204(g) —» H,0(l) AH® = —285,8 kJ/mol
(3) CH,(g) +20,(g) = COx(g) +2H,0(l) AH® = —889,5 kJ/mol
a. Calcula el volumen de CO; a 105 Pa'y 25°C que se desprende al quemar 150 g de metano.
b. Calcula el calor desprendido en el caso anterior.
c. Halla la entalpia normal de formaciéon del metano.
Datos: Masas atdmicas relativas: C=12; O=16; 1 atm = 101325 Pa; R = 0,082 atmL/K mol
Solucién:
a. De (3) sabemos que de cada mol de CH4 que se queme se forma un mol de CO;; ademas la masa

molar del metano es de 16 g/mol. Calculemos los moles de CO; que se forman cuando se quemen

150 g de CHay :
150 g CH - lgoLGHZ. 1 mol CO,
16 g CH; | molCHy

Suponiendo que el CO; se comporte como un gas ideal, podemos aplicar la ecuacién de los gases

= 9,4 moles de CO,

ideales:
nRT  9,375%0,082*298,15* 101325
- 105
b. De cada mol de CH4 que se queme se desprende 889,5 kJ, por tanto:
150 g CH - 1@1/61%1_ 889,5 kJ —83.10° K
16 g CH, 1 molCH,

Por lo tanto se desprenden 8,3-103 kJ al quemar 150 g de CH4

PV =nRT -V =

=23-10° L




C.

Aplicando la ley de Hess, podemos ver que para obtener la ecuaciéon de formacion del CHy(g) :
C(grafito) +2H,(g) = CH,(g), la combinacién es la siguiente: sumar la primera ecuacién (1) con
el doble de la segunda (2) y restarle la tercera (3) : (1) + 2(2) -(3); eso nos da un valor de la entalpia
estandar (normal) de formacién para el metano gaseoso de: AHQ = -75,6 kJ/mol
El pentaborano-9, BsHy, es un liquido cuyo reaccién con oxigeno molecular genera BOs(s) y agua
liquida.

a. Escribe y ajusta la reacciéon de combustion descrita en el enunciado.

b. Calcula AHO de dicha reaccién de combustién.

c. Razona si la reaccién de combustion del BsHy serd o no espontédnea en algin intervalo de

temperatura.
d. Calcula AHO en la combustién de 22 g de BsHo,
Datos: Entalpias de formacién estandar (kdJ/mol) :  BsHs(l) = -73,2 ; B2Os(s) = -1270; H,O(l) =

-285,8; masas atdmicas relativas: H=1,0; B = 10,8

Solucién:

La ecuacion quimica ajustada es: 2 BsHg (1) +12 O, (g) — 5 B,O5 (s) +9 H,O (D).

Para calcular la AHO de la reaccién de combustion, utilizaremos las entalpias estandar de formacion,
por tanto : AH? = 9AH]9H20(,) + SAHf(.)3203(S) - 2AH]935H9(1), en la que se ha tenido en cuenta que la
entalpia estandar del oxigeno es cero (elemento) ; sustituyendo valores se obtiene un valor de
8775,8 kJ para la reaccién indicada en el apartado a).

Para que sea espontanea, la variacién de la energia libre de Gibbs debe ser negativa; el valor de la
energia libre depende de dos factores: el entalpico y el entrépico: AG = AH — TAS; como la
variacion de entalpia es negativa y la variaciéon de entropia es negativa ( de gas pasa sélido ), las

temperaturas bajas favorecen la espontaneidad de la reaccién.

d. Para calcular la variacion de entalpia de los 22 g de BsHy, tenemos que tener claro que la variaciéon
de entalpia calculada en el apartado b) , 8775,8 kJ, es la energia que se desprende por cada 2
moles de BsHy, por tanto:

22 g B<Hy - IM- 87758 K =1,5-10° kJ; En la combustiéon de 22 g de BsHs, se
63 £ BsH, 2 mol BsH,
desprenden 1,5-103 kJ
3. Dadas las siguientes ecuaciones termoquimicas:
2H,0,(1) = 2H,0(1) + O,(g) AH =—-196 kJ
Ny(g) +3Hy(g) — 2NH,y(g) AH = —92,4 kJ
Justifica:
a. Elsigno que probablemente tendré la variacién de entropia en cada caso.
b. El proceso que serd siempre espontaneo y el que dependeré de la temperatura para serlo.
Solucion:
a. En la primera ecuacién quimica se observa que tenemos 2 moles en estado liquido en los reactivos y

2 moles en estado liquido y 1 mol en estado gaseoso, por lo que podemos predecir que la variaciéon
de entropia para esta ecuacion debe ser positiva (AS>0); en el caso de la segunda ecuacién, tanto
en los reactivos como en los productos las sustancias son gaseosas, por lo que debemos ver el
nimero de moles en cada miembro de la ecuacién: en los reactivos tendriamos 4 moles y en los

productos 2, por tanto podemos predecir que la entropia disminuye (AS<0).



b. En la primera ecuacién, la variacién de la energia libre de Gibbs, AG = AH — TAS, es siempre

negativa puesto que la variaciéon de entropia es positiva, los dos términos de esa ecuacidon son
negativos; se trata pues de una reaccién espontanea a cualquier temperatura. En la segunda
ecuacion, al tener la variacion de entropia negativa, el segundo facto de la ecuacién se hace positivo
y en este caso dependera del valor de la temperatura para que la reaccién sea espontanea o no. De
la observaciéon de la ecuacion de la energia libre de Gibbs se concluye que temperaturas bajas

favoreceran que la reaccién sea espontanea.

4. La glucosa es un azicar de masa molecular relativa 180, que contiene C, H y O. Calcula:

a. La férmula molecular de las glucosa si la combustion completa de 1,8 g de glucosa produce
2,64 gde CO2y 1,08 gde H20 .

b. La entalpia estandar de combustién de la glucosa.

Datos: Entalpias de formacion estandar en kJ/mol: glucosa = -103,6; CO, = -393,5y H,O =

-284,7: Masas atdmicas relativas: C:12; O : 16 ; H : 1

Solucién:

a.

En la combustiéon de la glucosa, todo el carbono que hay en la glucosa estard en el CO, y todo el
hidrégeno de la glucosa estaré en el H,O que se haya formado, por tanto, debemos calcular la masa
de carbono y de hidrégeno que hay en los 2,64 g de CO; y en los 1,08 g de H,O respectivamente.

Teniendo en cuenta las masas molares del CO; y del H,O, podemos escribir:
12gC 2gH
2,64 -————=0,72 gde C vy de hidrégeno 1,08 -——— =0,12 gde H,
£L0 2 Con g y 9 g B0 — S 10 g y

en consecuencia, la masa de oxigeno en la glucosa es de 1,80 - 0,72 - 0,12 = 0,96 g de oxigeno.

Ahora calcularemos los moles de d&tomos de los elementos que constituyen la glucosa:

1 mol de atomos de C )
0,72 g€ - = 0,06 moles de atomos de C

12 g€

1 mol de atomos de H
0,12 gH- = 0,12 moles de atomos de H

1 gH
1 mol de atomos de O 3
0,96 g O - = 0,06 moles de atomos de O

16 £ O

Esta proporcion de los moles de d&tomos nos puede proporcionar la férmula empirica de la glucosa;

la proporcion es de 1:2:1, como se desprende de los moles de &tomos; por tanto la féormula
empirica es CH20O. La masa molecular de la formula empirica es de 30, que es justamente la sexta
parte de la masa molecular de la glucosa (180) , por tanto la férmula molecular de la glucosa es
CsH120¢.

Para calcular la entalpia estdndar de formacién de la glucosa, escribiremos la ecuacién quimica
ajustada correspondiente a la combustion de la glucosa y posteriormente utilizaremos las entalpias
estandar de formacién de las sustancias que intervienen en esa ecuacion:

CsH,0c+9 O, = 6 CO,+6 H,O, la entalpia estandar de esta ecuacion se puede calcular
aplicando:

AH? = (6AHfQC02 + 6AHfQH20) — (AHf(.)CéleOé). Si sustituimos los valores se obtiene un valor para la

entalpia estandar de combustion de la glucosa de -3965,6 kJ/mol

5. Teniendo en cuenta los datos que se ofrecen, calcula para la siguiente reaccién:

CH,(8) + 05(8) = COx(g) + HO()

a. Calcula la entalpia estdndar de la reaccion.



b. Elvalor de AGy la espontaneidad a 100°C.
c. Temperatura de equilibrio del proceso.
Datos: Entalpias estandar de formacion (en kd/mol): CHa(g) = -74,8 ; COa(g) = -393,5; HO(l) =
-285,5; Variacién de entropia de la reaccion: ASO = -243 JK-
Solucion:
a. Lo primero que debemos hacer es ajustar la reaccién: CH,(g) +20,(g) = CO,(g) +2H,0(1); a
continuacién calcularemos la entalpia estandar de la reaccion utilizando los valores de las entalpias

estdndar de formacién: AH? = (AHJS)CO2 + 2AHfQH20) - (AHf()CH4); sustituyendo valores se obtiene

un valor para la entalpia estandar de la reaccion de -889,7 kJ.

b. (Suponiendo que los valores de la entalpia y de la entropia no varien con la temperatura).
Sustituyendo valores en AG = AH — TAS, se obtiene un valor de la energia libre de Gibbs de -799
kJ; este valor nos indica que a esa temperatura el proceso es esponténeo.

c. Si en la ecuacién de la energia libre de Gibbs, hacemos un cero en la energia libre de Gibbs
(proceso en equilibrio), se obtiene 0 = — 889,7 + T - 0,243; despejando la temperatura se obtiene
un valor para la temperatura de 3661 K ( 3388°C); para temperaturas inferiores, el valor de AG se
hace negativa, siendo el proceso espontdneo; para temperaturas superiores el proceso es no

espontaneo.

6. La tostacién de la pirita se produce segun la ecuaciéon quimica:

FeS,(s) + 0,(g) = Fe,05(s) + SO,(8)
a. Calcula la entalpia estandar de la reaccion.
b. Calcula la cantidad de calor, a presion constante, desprendida en la combustion de 25 g de
pirita del 90% de riqueza en peso.
Datos: Entalpias estandar de formacion (en kJ/mol): FeSa(s) = -177,5 ; SO2(g) = -296,8; Fe,Os(s)
= -822,2; Masas atémicas relativas: Fe : 55,8 : S : 32,0

Solucién:
11
a. En primer lugar ajustaremos la reaccion: 2FeS,(s) + TOZ(g) — Fe,05(s) + 450,(g); utilizando las

entalpias estandar de formacién podemos calcular la entalpia estandar de la reaccion:

AH? = (4AH]9S02 + AHfQFe203) — (ZAHjQFeSz); sustituyendo valores obtenemos -1654,4 kJ; por cada
dos moles de disulfuro de hierro se desprenden 1654,4 kJ.

b. Teniendo en cuenta el calor que se desprende en la seccién descrita, y la masa molar del disulfuro
de hierro, 119,8 g/mol, podemos escribir:
90 1 m 16544 kJ
25 o pirita- 0 EFS: 1 moLFeS, ~ 155K
100 g pirita  119,8 g EeS,; 2 molF¥eS,

Por tanto, se liberan 155 kJ por 25 g de pirita.




