TERMOQUIMICA PAU/SEPTIEMBRE-2006

A) Definir el término entalpia molar estandar de formacion de la nitroglicerina: CsHsNaOs(l)

B) A partir de la siguiente tabla de entalpias de formacion:

Compuesto NOx(g) | COx(g) | H20(g)

AHf / k) mol-1 +34 -394 | -242

y de la ecuacion termoquimica que representa la combustion de la nitroglicerina:

CsHsN30g(l) + 11/4 0x(g) — 3 CO2(g) + 5/2 H20(g) + 3 NO2(g) AH°c =-1540 ki mol-1

Calcular ia entalpia estandar de formacion de la nitroglicerina

C) Calcular la energia desprendida en la explosion de 12,0 g de nitroglicerina segin la
ecuacion:

C3HsN30g(l) — 3 CO2(g) + 5/2 H20(g) + 3/2 Na(g) + 4 02(g)

Masas atomicas (u):C=12,0; H=1,0; N= 14,0; 0 = 16,0

a) La entalpia molar estindar de formacién, AH¢ °, de una sustancia, es la variacién de
entalpia cuando un mol de dicha sustancia o compuesto se forma, a partir de los elementos
que la componen en su forma mads estable, 2 25 ° C y 1 atm de presion.
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TERMOQUIMICA PAU/JUNIO-2007

Se desea determinar en el laboratorio la variacion de entalpia correspondiente a la reaccion
de neutralizacion:

HNOs(ac) + NaOH(ac) — NaNOz(ac) + H20.
A) Dibujar el montaje experimental necesario indicando los nombres de los materiales que se
deben utilizar.

B) Al mezclar 50 mL de HNOs(ac) 2M con otros 50 mL de NaOH(ac) 2M, la temperatura varia
de 21°C a 32°C. ;Cual sera el calor desprendido en el experimento?

C) Calcular el valor (en kl/mol) de la variacion de entalpia en la reaccion de neutralizacion e
indicar al menos una razén que justifique el error del calculo achacable al montaje
experimental realizado.

Datos: calor especifico del agua = 4,20 kJ.kg1.°C%; densidad de las disoluciones = 1,0x103
kg.m-3. oDty

- @) La variaci6n de entalpia correspondiente a la reaccién:
HNO; (ag) + NaOH (ag) — NaNO; (ag) + H,O

se puede determinar de manera re- o
lativamente sencilla en el labordto-  Agitador _ Termometro
rio mediante el esquema de la fi- !

gura. En €l vemos un calorimetro,
que es el recipiefite donde se lleva
a cabo la reaccioén; un termémetro,
que nos va a permitir conocer la
variacion de temperatura que tiene
lugar en la reacci6n, y, por tltimo,
un agitador para homogeneizar la
mezcla de reaccion.

Como material complementario se

necesitarfa un embudo, para verter las disoluciones de los dos reactivos, y
material de vidrio para contenerlas y determinar el volumen afiadido (vasos
de precipitados, matraces aforados, pipetas, etc.).

b) En el proceso se desprende calor, ya que todas las reacciones entre un 4cido
fuerte y una base fuerte, 0 reacciones de neutralizacién, son exotérmicas,
pues se resumen en H'(ag)+ OH (ag) = H,O()). Para determinar el calor
desprendido usaremos la ecuacion bésica de la calorimetria:

q:'m.Cg'At

que nos permite calcular el calor desarrollado a partir del cambio de tempe-
ratura que tiene lugar. En esta expresion tenemos que:
* m es la masa del sistema (en este caso, la mezcla de reaccion).

* C, es el calor especifico del agua, ya que suponemos que ¢l calor especifi-
co de la disolucién es aproximadamente el del agua.

* At es 1a variacién de temperatura en 14 escala centigrada (vamos a utilizar
la ;emPerann-a en °C, ya que el dato de C, recoge esta unidad y, ademas,
numericamente Az es igual a AT, siendo T la temperatura absoluta).



La masa de la disoluci6n la calcularemos sustituyendo datos en la expre-
si6n m = V - d, y suponiendo que Jos voliimenes son aditivos:

1m’

‘ 5 kg
m=(100mL———) % 10" 10°-—==0,1k
( 10° mL) m’ 5

Luego: g =0,1 kg X 4,20

oo % (32 °C-21°C)= 4,62k}

¢) El calor calculado anteriormente estd referido a la cantidad de reactivo que
ha reaccionado: 50 mL % (2 mol/1000 mL) = 0,1 mol, tanto de HNO; como
de NaOH. Puesto que la entalpia de neutralizacion debe referirse a 1 mol de
cada una de ellas (y, por tanto, de agua formada), es decir, a 10 veces mas
cantidad de sustancia, resultard que AH, = 46,2 kJ/mol.

El principal error causado por el método de medida es no haber tenido en
cuenta que parte del calor desprendido en la reaccién de neutralizacion se
invierte en calentar el propio recipiente del calorimetro ¢ instrumental au-
xiliar (termometro, agitador, etc.). Este error se suele minimizar utilizando
en los célculos el denominado «equivalente en agua del calorimetro» O
constante del calorimetro, que €s una estimacion de la capacidad calorifica
del conjunto del calorimetro. La constante del calorimetro se mide previa-
mente a partir de un proceso del que se conoce bien el calor intercambiado
(lo més ficil es mezclar agua caliente y frfa y comparar la temperatura real
alcanzada en el equilibrio térmico con la teorica, suponiendo influencia nu-
la del calorimetro).




TERMOQUIMICA PAU/SEPTIEMBRE-2007

El metanol se obtiene industriaimente a partir de monéxido de carbono e hidrogeno de
acuerdo con la reaccién: CO (g) + 2 H2 (g) — CHsOH (g)
Teniendo en cuenta las siguientes ecuaciones termoquimicas:
(1) CO(g)+%202(g) > CO2(g) AH°=-283,0kJ
(2) CHaOH(g)+3/202(8) > C0O2(g) +2H20(g) AH°=-7644 KJ
(3) H2(g8)+%02(g) > H0(g) AH°=-2858kJ
Calcular:
A) El cambio de entalpia para la reaccion de sintesis industrial de metanol indicando si la
reaccion es exotérmica o endotérmica.
B) Calcular la energia calorifica implicada en la sintesis de un kg de metanol, indicando
si es calor absorbido o desprendido en la reaccion.
Masas atomicas (u):C=12,0;H=1,0;0= 16,0
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TERMOQUIMICA PAU/JUNIO-2008

La observacién experimental de la variacion de AH con respecto al producto TAS, para una
reaccion simple A->B, permite la representacion grafica de la figura:
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Observando, la misma, razonar la certeza o falsedad de las siguientes aseveraciones:

a) A 500 K, la reaccion es espontanea.

b) A 200 K, la reaccion también es espontanea.

c) El compuesto A es mas estable que el B a temperaturas inferiores a 400 K.
d) Aproximadamente a 400 K, el sistema se encuentra en equilibrio.

e) La reaccion es exotérmica a 600 K.
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TERMOQUIMICA PAU/SEPTIEMBRE-2008

Si se dispone de naftaleno (C10Hs) como combustible, se pregunta:

a) Calcular su entalpia estandar de combustion.

b) Calcular la energia que se desprendera al quemar 100 gr. de naftaleno.
c) Razonar si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

i) Toda reaccion quimica es espontanea.
i) Todas las reacciones endotérmicas transcurren espontaneamente a
altas temperaturas,

iiii) La constante de equilibrio disminuye con la presencia de un catalizador,
iv) La constante de equilibrio es independiente de la temperatura.

Datos: AH°¢ (CaoHs) = ~58,6 kl.mol-%; AH ¢ (CO2) = -393,6 kJ.mol-%; AH °(H20) = -284,7 kJ. mol-1;
R=0,082 atm.Lmol-1K-1. Masas atomicas: H = 1; C=12; 0 = 16
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TERMOQUIMICA PAU/JUNIO-2009 BLOQUE 2

En el laboratorio se desea determinar la variacién de entalpia correspondiente a la reaccién:
HCl(ac) + Na(OH)(ac) — Na'(ac) + CI(ac)+ H,0
i. Dibuje el montaje experimental necesario indicando los nombres de los instrumentos que se

deben utilizar.
ii. Al mezclar 50 mL de HCl(ac) 2M, a 20°C, con otros 50 mL de Na(OH)(ac) 2M, a 20°C, la

temperatura del sistema varia de 20°C a 39,5°C. Calcule el valor de AH para la reaccién, en

kd/mol, e indique si la reaccion sera endotérmica o exotérmica.
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e C (dISOiUCIOn) Ce(agua) = 4,18 kd/kg K.
e Equivalente calorifico del calorimetro (Ceaiorimetro) = 3,8x1072 kJ/K.

* Considere las disoluciones de HCl(ac) y Na(OH)(ac) ilui
como diluidas y su densidad igual a |
(1,0x10° kg/m?). ° el eae
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