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SOLUCIONES A LOS PROBLEMAS PROPUESTOS

9.10 Solucion: Dado que

dQ =dU — dW
tenemos,
TdS > dU —dW = dU —  PexiemdlV  —dWho expansion
——

trabajo de expansion

o de forma equivalente

—dU +TdS > —  PextemalV  —dWno expansion
—

trabajo de expansion

Como el proceso considerado €8 & 1 constantes, podemos escribir

d(U — TS) < PextendlV  +dWhno expansion
F trabajo de expansion

dF < PexterndV  +dWho expansion
N——
trabajo de expansion

Si solamente puede haber trabajo de expansirpgrmanece constante, tenemos finalmente
que la condicion que establece la espontaneidad viene dada por

dFF <0

9.11 Solucién: Las reacciones de combustién son

CH3CH20H(,) + 303 (4) — 2CO; () + 3H20(;
CH3CH20H(j) + 30, (5) — 2C0O;, () + 3H20)
El criterio de espontaneidad viene dado para el etanol en fase gaseosa es
AF, coombustién: AUgombustién* TASgombustién
= AHcompustion— AnRT — T (25202@) + 3 Sh,00) — Sch,cH,0mE — 3 552(g>)
=—136710°I mol"" +2-8.3145I mol"' K~* - 298.15K
—298.15K (2-213.8 +3-70 — 281.6 — 3 - 205.2) I mol * K~}
= —1.284610°J mol™!
y para el etanol en fase liquida por

AFcombustién: AUcombustiénf TAScombustién

= AH ompusion— AnRT — T (QSEOZ(g) + 35,00 — ScHyCHa0H() — 3562(g))
=—136710%I mol! +1-8.3145J molr! K~1.208.15K

—298.15K (2-213.843-70 — 160.7 — 3-205.2) I mol * K~ !
= —1.323010°J mor*

COMOAF, usiisn€S @ suma de los trabajos de expansion y de no expansion, deducimos que

en forma liquida hay mayor capacidad para producir trabajo
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9.12 Solucion: Dado que

dQ =dU — dW
tenemos,
TdS > dU —dW = dU —  PextendlV  —dWho expansion
——

trabajo de expansion

o de forma equivalente

—dU +TdS > —  PextemalV  —dWno expansion
—

trabajo de expansion

Como el proceso considerado €8 & P constanteSPexiennalV = d(PV') y podemos escribir

dU+PV —TS)=dH —TS) < +dWho expansion
G
dG < deo expansion

Si solamente puede haber trabajo de expansién, tenemos finalmente que la condicién que esta-
blece la espontaneidad viene dada por

dG <0

9.13 Solucién: La condicion de espontaneidad y equilibrio para un proceso isotérmico a presion constante es

dG < dWho expansion
siendoG la energia libre de Gibbs dada por
G=U+PV-TS=H-TS
de forma que la variacion de energia libre de Gibbs viene dada por

AGztano[g) = AI{((:)ombusti()r(etanOlg)) - TASgombustiér(etanolg))

= AH ombustiod €tanolgy) — T (25202(3;) + 354,00) — SCHsCH.0H(g) — 3582(g))
= —136710%J mol!

—298.15K (2-213.8 +3-70 — 160.7 — 3 - 205.2) I mol ! K~}
= —1.408310%J mol"* K

y, del mismo modo, en el caso de etanol en fase liquida tenemos
AGZtanoh) = AILIgombustic'Jr(etan0!1)) - TASZombustiér(etanoll))
= AH ompusiod €tanolyy) — T (QSéoz(g) + 350,00) — SCHsCHOH() — 3562@))
= —136710%J mol™!
—298.15K (2-213.8 +3-70 — 281.6 — 3-205.2) I mol * K~}
= —1.444410%J mol* K

gue como podemos comprobar es superior al disponible, ya que el trabajo de expansion con-
sume una parte y, de haberlo, el disponible es inferior.

9.14 Solucion: Para una maquina térmica con temperaturas de foco caliente y frio dados, la eficiencia para el
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9.15 Solucion:

9.16 Solucioén:
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proceso reversible viene dada por
Teatiente— Ttrio 500 — 298.15

Rendimiento = = = 0.4937
Tcaliente 500

Asi que el trabajo méximo disponible en la maquina térmica es

W = Q- R = AHpusion” Rendimiento = —1367kJ mol* - 0.4937
= 6.748810°J mol!

que representa: 48 % del trabajo maximo disponible correspondiente a la combustiéon de
etanol liquido.

Determinamos el trabajo maximo disponible para este proceso, es decir, el trabajo de no ex-
pansion mediante

AGcombustiér@g) =A combustion™ TAScombustién
y lo aplicamos a todas las reacciones de combustion dadas en la tabla siguiente donde se

incluyen los resultados obtenidos pam;"gombusﬁér@g) en unidades kJ mol yen kJ g}, a

partir de los cuales concluimos que, mientras que para el resto de los combustibles el valor por
gramo se mantiene en torno a 50 kJ miglpara el hidrogeno es 117.85 kd'g con lo que

mas que duplica el trabajo maximo disponible y ofrece, por tanto, ventajas cuantitativas con
respecto a todos los demas.

AGZombustic')n
kImoi! | kig!
C (grafito, s) + Q (g) — CO; (9) -396.5 —32.97
CH,4 (9) +2 0, — CO; (g) + 2H,0 (1) —818  —50.99
CoHe (9) + 7/2 Gy (9) — 2CG; (g) + 3H,O () —147  -48.84
CsHs (9) +5 Oz (9) — 3CO; (g) + 4H:0 (1) —2380 —54.02

C4H10(9) +13/2G (9) — 4C0C; (9) +5H,O ()  —2750  —47.26
CsHe (9) +15/2Q (9) — 6CO; (9) +3HO ()  —3610  —46.28
C;Hs (g) + 9 O, (g) — 7CO; (g) + 4H,0 (1) —3790 —41.17
Hs (9) + 1/2 G, (9) — H20 (1) —237 —-117.85

La entalpia estandar de la reaccion viene dada por

AH, = H;(03(g)) — Hy(O(g)) = (142.7 — 249.2) kI mol"" = —106.5kJ mol™
La energia libre de Gibbs viene dada por
AG; = AH; = TAS] = AH; =T (S, ) = Sot) — Sonis))
= —106.5kJ mol* —298.15K (238.9 — 161.1 — 205.2) J mol * K~*
= —68.515kJ mol™*
Finalmente la constante de equilibrio viene dada por

o AG, 515k mol?
AG = RTWK = K= "9r_ 68515 k) mo — 27.6385
RT 8.3145 3 molr* K=" - 298.15K
por tanto, K = 1.007 10'2. A partir de los resultados obtenidos concluimos que se trata de

una reaccién espontanea, puesto Q& < 0, exotérmica, ya quAH, < 0y la entropia de




9.17 Solucion:

9.18 Solucioén:
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reaccion es positiva, como corresponde a un proceso que pasa de dos moléculas de reactantes a
una sola y esta muy favorecida la formacién de ozono, dada la elevada constante de equilibrio.

El valor d&) para el que se detiene la reaccion viene dado por

AG, =0=AG, + RTInQ

AGE 68.515kJ mol!
Q= —""2r — = 27.63
@ RT  8.3145Jmol ! K=1.298.15K
Q = 1.00710'2

Por tanto, un cociente de reaccion que corresponda a una proporcidide0'? mantiene
la espontaneidad del proceso. Si aumenta la concentracién de O atémico, disghipaydo
queAG” > 0y deja de ser espontanea la reaccion.

La entalpia de la reaccion viene dada por

AH, = AH;(CH;COOH— AH;(CO,g) — AH;(CH3OH,I)
= (—484.3 +110.5 + 239.2) kI mol* = —134.6 kJ moi™*
La variacion de la energia libre de Gibbs es
AG, = AH, — T(S}(CH;COOH)— S7(CO,g) — S;(CH3OH, 1)
= —134.6kImol! —298.15 K(159.8 — 126.8 — 197.7) kI mol ! K1
= —85.49kJ mol*

La constante de equilibrio la obtenemos a partir de la relacion con la variacion de la energia
libre de Gibbs, dada por

AG: 85.49 kJ mol™!

T

RT ~ 8.3145Jmol ' K1 -298.15 K
= 34.486 = K = 9.48710"

AG:.:fRTan =InK=-—

A partir de la variacion de la energia libre de Gibbs determinamos la constante de equilibrio
dada por

AG, 44.954kJ mol*

RT 831453 mol ! K1 .473.15K
por tanto, la constante de equilibrio Bs= 9.17 10*. Suponiendo un comportamiento ideal la
constante de equilibrio termodindmico se iguala a la constante en términos de las presiones
_ Po,co/P”

N Pco/P° Pa,/P°

nK = — = 11.42

Kp

Como la presion total es de 1 bar
Pei,co+ Peo + FPai, = Pei,co + 2P, =1

por tanto,
(1 — 2Pc|2)/P0
Kp="—p—poya
(P, /P*)

y resolviendo la ecuacion de segundo grado tenemos

Pe), = 3.2914 103 bar

=9.1710*
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9.20 Solucioén:
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donde hemos considerad®d = 1 bar, y, finalmente,

Poco=1—2Pg, = (1—2-3.291410"%) bar=0.9934bar y Pco=3.291410"%bar

A partir del valor de la variacion de la energia libre de Gibbs a 298.15 K obtenemos la constante
de equilibrio
AG® 101.026 kI mol™*
InK = - =— T3
RT 8.31453 molr* K=" -298.15 K
de donde obtenemds = 2.0000 10~ '8, Suponiendo un comportamiento ideal tenemos

Kp— PCZH4/PO P|-|2/P0 o $C2H4-P/PO * THq -P/Po
P = =

]DCzHG/P0 ‘TCQHG.P/PO
— Mp/p” =K, -P/P°
LCyHg

por tanto, como

TCH, +TH, T TCoHs =1 Y ZeyHy = TH,

y P° = 1 bar tenemos

2

X
K, =2000010"18 = —"H2
1-— 2$H2

Resolviendo la ecuacion de segundo grado se obtienen dos raices, una negativa, sin significado
fisico, y una positiva, para la que se obtienen los siguientes resultados al alcanzar el equilibrio

, = Tc,n, = 1.41421079 ~ 0.0001 %
Te,H, = 0.9999 ~ 99.99 %

Ty

Para la temperatura de 500 K precisamos determinar en primer lugar el valor de la constan-
te a esa temperatura, conociendo que a otra temperatura, 298.15 K, el valor de la misma es
K =2.0000 10~ '8, Asi, si suponemos que el calor de reaccion es constante en el intervalo de
temperaturas considerado, obtenemos a partir de la ecuacion de van't Hoff

dnK  AH’

dT" RI?
gue integrada queda en la forma siguiente
Kp(T»)  AH° ( 11 )

n
Kp(Ty) R \T1 T
y en nuestro caso proporciona el siguiente resultado
137kJ mol™* 1 1
8.3145Jmol ! K=! \ 500K 298.15K

de donde obtenemds (500 K) = 2.0451 10~1°. Aplicando el tratamiento efectuado anterior-
mente para 500 K, tenemos

In Kp(500K) = In K p(298.15K) +

2

X
K,=2045110"10= —"H2
1-— 2$H2

y resolviendo la ecuacion de segundo grado llegamos a
TH, = TcyH, = 1.4300107° =~ 0.0001 %
ZeyHg = 0.99998 =~ 99.99 %

resultado semejante al obtenido para 298.15 K. Por ultimo repetimos el célculo para 1000 Ky
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tenemos

In K p(1000K) = In K p(298.15K) +

137kJ mol™! 1 1
8.3145Jmolrt K= \ 1000K  298.15K

de donde obtenemds = 0.1432 bar. Y aplicando el tratamiento efectuado anteriormente para
1000 K, tenemos

i
K, =0.1432 = 2
* 1— 2:L'H2
y resolviendo la ecuacion de segundo grado obtenemos
TH, = Tc,H, = 0.2613 = 26.13 %
TCyoHg = 0.4773 = 47.73%

En la tabla adjunta se incluyen los datos correspondientes a la constante de equilibrio y com-
posicién en funcién de la temperatura.

T(K) | KOa) | aw, =, (%) | 2cn, (%)

298.15 2.000010'8 0.0001 99.99
500 2.04511010 0.0001 99.99
1000 0.1432 26.13 47.73

Si designamas al grado de disociacion, tenemos

N204 - 2N02
—— N——
l-« 20
La presion parcial de cada componente viene dada por el producto de la fraccién molar por la
presion total, que suponemos 1 bar. Por tanto, la constante de equilibrio viene dada por

K — (Pno,/P°)?  (20/1+a)” - (P/P°)? (200)?
- Puo/PT (1-a)/(1+a)-P/P° (1-a)(l+a)
donde hemos considerad® = 1 bar. Como a 2%C se disocia un 23 %, tenemos

K= (2:0.23)" =0.2234
(1 —0.23)(1 +0.23)
Del mismo modo, para 10C, tenemos
(2-0.79)2

(1-0.79)(1+40.79)
Y conociendo las constantes de equilibrio a dos temperaturas podemos obtener el valor del ca-
lor de disociacién a partir de la forma integrada de la ecuacién de van't Hoff, con la suposicion
de queA H es independiente de la temperatura,
Kr, AH (T1 — Tg)

n =
Kr, R \ T\T;

K = = 6.6411

|

de donde tenemos

R-TWTy . Krp 8.3145Jmolr ' K—1.298.15K - 373K . 6.6411
i ) - n

T, — T4 Kr, 373K —298.15K 0.2234

= 41.7364kJ mol™!

AH = In

por tanto se absorberian 41.7364 kJ por mol g@Ndisociado.

© Garceta ¢ 95



“prob_quifil_5b” — 2009/6/16 — 8:34 — page 96 — #100

Problemas de Quimica Fisica |

Solucién:

9.23 Solucion:
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La variacion de entalpia viene dada por

AH, = 2AH;(CO)+ AH;(O;) —2AH;(CQOy)
= [2(~110.5) 4+ 0 — (2 * (—393.5))] kI mol"* = 566 kJ mol™*
La variacion de la energia libre de Gibbs es
AGr = AH, — TAS
Como
AS =25°(CO) + S°(0y) —25°(CO,) = (2197.7 4 205.2 — 2213.8) I mol*
=173Jmol* K!

por tanto, pard’ = 1000 K tenemos

AG1o00k = 566kImolrt K= — 1000K - 1733 mol ! K~ = 393kJ mol™*
en el caso d&" = 500 K obtenemos

AGs00k = 566 kI molr! K=1 — 500K - 1733 mol* K1 = 479.5kJ mol™*

A partir de la variacion de la energia libre de Gibbs podemos determinar las constantes termo-
dinamicas para la reaccién a cada temperatura segun

mK - 26
RT
obteniendo
. AG B 393000 _ _o1
KlOOO = exp(f RT) = exp(783145 ) 1000) = 29667 10
_ AG - 479500 - _51
Ks00 = exp(— RT) = exp(f8'3145 : 500) = 8.094310

La disociacion parcial implica que

— 1
CO, = CO +1 0,
l-« «

a/2

Dado que las constantes de equilibrio para la descomposicién tienen un valor muy pequefio,
suponemos que la presién parcial delJg@rmanece aproximadamente la unidad, con lo que
la constante de equilibrio en funcién del grado de descomposicién viene dado por
a?-af2
1

K =

y de aqui obtenemos el grado de descomposicion para las dos temperaturas
ar = (2Kp)'/3
1000 = (29.9667 102113 = 2.71141077
as00 = (28.0943107°1)1/3 = 10717

lo que supone unas cantidades descompuestas muy pequead,ide® % para 1000 K y
de10~1° % para 500 K.

Dado que
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|

B T

Kn, AH (T —T,
nAT __AH
Kr, R

y en nuestro casé% = 2, cuanddl; = T3 + 10 x4, coni = [1, 7], por lo tanto
1

1H2'R'T1T27 1H2RT1(T1+10*Z)
Tl_TQ N Tl—(T1+10*’L)
En la tabla se recogen los resultados para las temperaturas indicadas, iniciando en 298.15 K.

AH" = parai = [1,7]

T (K) 308.15 318.15 328.15 338.15 348.15 358.15 368.15
AH° (Imol') 1271 656 451 349 287 246 217

En la Figura 9.10 se representan graficamente los resultados, donde podemos concluir que
cuandoAH" es del orden de 12 kcal moll y positiva, la constante de equilibrio se duplica si

la temperatura asciende unos 10 grados y conforme va aumentando la diferencia de temperatura
va disminuyendd\ H°, tendiendo a un limite proximo a 2 para duplicar el valor de la constante

de equilibrio, a temperaturas elevadas.

204

~ 15+

© ®

g

= 104

S

x -

ou L ]

S 5 .
] o o = B
O % T L I L I * ] 2 I L I 4 1
300 310 320 330 340 350 360 370

T (K)

Figura 9.10

9.24 Solucién: AG” para la reaccién viene dada por

AG = AG}(Ca0(s) + AG}(COy(g)) — AGH(CaCQy(s))
= (—603.3 — 394.4 4 1081.4) kI mol"* = 83.7kJ mol™*

y a partir de la relacion entre la variacion de la energia libre de Gibbs y la constante de equili-
brio, tenemos

AG’ = ~—RTIh K
La constante de equilibrio de la reaccién es

K = Pco, /P’
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9.25 Solucioén:

9.26 Solucioén:
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debido a que los sélidos no aparecen en la constante de equilibrio. Por tanto,

—AG" —83.7kJ mol?
K = Peo,/P" = L) = =217107%
0,/ exp < RT ) P <8.3145Jmo|—1 K—1.298.15 K)

La constante de equilibrio de la reaccién de coitvers

triosafosfato isomerasa

gliceraldehido-3-P——————="dihidroxiacetona-P
viene dada por

[dihidroxiacetona-P 7.51072 —3107%  0.072
[gliceraldehido-3-P 3103 ~0.003
La energia libre de Gibbs viene dada por

AG’ = —RTIn K = —8.3145J mol* K~1.298.15K In24 = —7.8783kJ mol™!

24

El sentido de la reaccién de asociacion

2(unidades de enzima= dimero de la enzima
viene determinado por el valor de la variacion de la energia libre de Gibbs, dada por la relacion

AG, = AH, — TAS" =20.830kJ mol"* —298.15K - 75.01 J mol* K~*
= —1.534.23kJ mol™*

El signo negativo de la variacion de la energia libre de Gibbs indica que esta favorecida la for-
macion del dimero y no la de las unidades del enzima por separado. Por otro lado, la variacion
de entalpia de la asociacion es positiva, por lo tanto, al aumentar la temperatura se favorece la
asociacioén, del mismo modo que la disminucion de la temperatura favorece la forma aislada
del enzima, que describe la inactivacion por disminucion de la temperatura, ya que la forma
aislada es inactiva. Finalmente, si examinamos los términos que definen la variacion de la ener-
gia libre de Gibbs, observamos que mientras que la variacién de entalpia es positiva, y como
la de entropia también lo es, el valor del producto por la temperatura es el que debe superar
a la variacion de entalpia para la variacion de la energia libre de Gibbs llegue a ser negativa.
Por tanto, la responsable del signo negativo de la variacion de la energia libre de Gibbs es la
variacion de entropia. Es decir, si esta favorecida la asociacion por la entropia que ordena el
sistema, a costa de la intervencidn de fuerzas hidrofébicas que tienden a aislar el enzima del
medio acuoso en el que se encuentra.





