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Desarrollo
En estas páginas se exponen los contenidos de la unidad distribuidos en epígrafes,
y se proponen actividades para que apliques tus conocimientos a medida que
los vas adquiriendo. Encontrarás definiciones de contenidos resaltados con fondo
de color, actividades para reflexionar y avanzar en tu aprendizaje (Reflexiona y
Experimenta), actividades resueltas (Aplicación)… Algunas de ellas se identifican
mediante el icono PAU, ya que son tipo selectividad. La información de los
márgenes te servirá para completar tus conocimientos con curiosidades científicas,
vocabulario, información para recordar (Recuerda)…

Cada unidad consta de:
� Una página de presentación.
� Varias páginas de desarrollo.
� Una página de Ideas claras.
� Una doble página de Cuestiones y problemas resueltos.
� Una doble página de Cuestiones y problemas.
� Una página de Evaluación.

Presentación
de la unidad
La página inicial te introducirá en los
contenidos a partir de un texto rela-
cionado con el tema de la unidad.
Intenta contestar las cuestiones que
se plantean.

La teoría 
atómico-molecular

El concepto de átomo es antiguo. Su nacimiento se asocia a 
nombres de pensadores griegos, como Leucipo (h. 450 a. C.) y Demó-
crito (discípulo del anterior). Estos filósofos sostenían que, en sus
componentes últimos, todo estaba constituido por átomos (entes
materiales que no podían ser divididos) y vacío.

Pero la noción de átomo nunca formó parte de las ideas de 
Aristóteles (384-322 a. C.), considerado por muchos el pensador
más importante de la Antigüedad. Ni él ni sus seguidores lo tomaron en
consideración. Hubo que esperar hasta el siglo XVII para que, debido
principalmente a las experiencias de Boyle sobre elasticidad de los
gases, muchos científicos ilustres (Galileo, Bacon, Hooke, Newton,
Leibniz, etc.) admitieran la relevancia de la idea atómica. Sin embargo,
no podían aceptarla como un hecho cierto, dado que su compro-
bación resultaba imposible.

Fue John Dalton quien vino a elevar el átomo a un pedestal del
que ya no volvería a bajarse nunca más. Su teoría atómica, que
vamos a abordar en esta unidad, ofrecía una buena explicación al
hecho de que los elementos se combinasen para formar compuestos,
así como de que la masa permaneciera constante en el transcurso de
una reacción química.

1. Indica si las siguientes porciones 
de materia son sustancias puras,
mezclas homogéneas o mezclas
heterogéneas: hierro, vino, bronce,
agua, leche y aire.

2. ¿Qué son los átomos?

3. Lavoisier demostró en 1774 que 
la masa se conserva en cualquier
combinación química. Sin embargo,
si combinas 40 g de hidrógeno 
con 40 g de oxígeno, solo se forman 
45 g de agua. ¿Qué explicación
encuentras para este hecho?

4. ¿Qué es el mol?

23

Ideas claras
En esta página se resumen los con -
tenidos básicos de la unidad. Léela
después del desarrollo y repásala con
frecuencia con objeto de mantener
frescas las ideas principales.

Cuestiones
y problemas
Incluyen numerosas activi-
dades que permiten conso-
lidar los contenidos de la
unidad. Se ordenan por con-
tenidos. Las que son tipo
selectividad se identifican
con el símbolo PAU y las
que presentan mayor difi-
cultad mediante la letra D.

Ideas claras 1

35 1. La teoría atómico-molecular

La materia

Primeras leyes de la Química

Determinación de fórmulas

Cantidad de materia

Sustancias puras

Mezclas

Leyes ponderales
(se refieren a masas)

Empíricas

Moleculares

Leyes volumétricas
(se refieren a volúmenes)

Simples o elementos: no pueden descomponerse en sustancias más sencillas.

Compuestos: están formados por la unión química de dos o más elementos.

Homogéneas (disoluciones): presentan propiedades y composición uniformes
en todas sus porciones.

Heterogéneas: los componentes pueden observarse a simple vista 
o con ayuda de aparatos ópticos sencillos.

Ley de conservación de la masa: en toda reacción química se cumple 
que la masa de los reactivos coincide con la masa de los productos obtenidos.

Ley de las proporciones definidas: cuando se combinan dos elementos para
originar un solo tipo de compuesto, siempre lo hacen en una proporción fija.

Ley de las proporciones múltiples: cuando se combinan dos elementos para
originar varios compuestos, se cumple que, mientras la cantidad de un
elemento permanece constante, la cantidad del otro varía según una relación
de números enteros y sencillos.

Ley de los volúmenes de combinación: los volúmenes de los gases reaccionantes 
y los de los gases obtenidos guardan entre sí una relación entera y sencilla.

Hipótesis de Avogadro: volúmenes iguales de gases diferentes a la misma p y T
contienen el mismo número de partículas.

1. Se divide el porcentaje en masa de cada elemento entre su masa molar.

2. Se dividen los cocientes obtenidos entre el más pequeño de ellos.

3. Si los nuevos cocientes son números enteros, esos serán los subíndices 
en la fórmula y si no, se vuelven a dividir entre el más pequeño hasta que 
se obtengan números enteros.

1. Se determina la masa molar del compuesto.

2. Se calcula su fórmula empírica.

3. Se divide la masa molar entre la masa molar de la fórmula empírica.

4. Se multiplican los subíndices de la empírica por el resultado del cociente
anterior.

Masa atómica de un elemento: es la masa relativa de uno de sus átomos (comparada con la del isótopo 
C-12, al que arbitrariamente se le asigna la masa de 12 u).

Masa molecular de un compuesto: es la suma de las masas atómicas de los elementos que integran 
su fórmula, multiplicadas cada una por el subíndice que lleva en dicha fórmula.

Mol (unidad de cantidad de sustancia): se trata de una cantidad de sustancia que contiene tantas 
partículas (átomos, moléculas, iones, etc.) como átomos hay en 12 g de C-12. Se sabe que en 12 g de C-12 
hay 6,022 � 1023 átomos.

Masa molar: es la masa de un mol. El valor numérico de la masa molar coincide con el valor numérico 
de la masa atómica, molecular o iónica, del elemento, molécula o ion, respectivamente. Se expresa en g/mol 
o en kg/mol.

Composición centesimal: porcentaje en masa de cada uno de los elementos que integran un compuesto.

Teoría atómica 
de Dalton

Teoría molecular 
de Avogadro

Cuestiones y problemas resueltos
Te proponemos estrategias para resolver un determinado tipo de ejercicios. Las
preguntas que son tipo selectividad se identifican con el símbolo PAU, y las que

presentan mayor dificultad  mediante la letra D.

Evaluación 1
Señala en cada caso la respuesta que consideres correcta:

1. El hidrógeno, el amoníaco, el cloruro de hidrógeno y el agua son ejemplos de:

a) Elementos químicos.b) Sustancias puras.c) Sustancias puras y mezclas.
2. La más importante aportación de Lavoisier a la química fue:

a) El descubrimiento del hidrógeno.
b) La ley de las proporciones definidas.
c) Su método de trabajo, basado en la precisión de las mediciones.

3. Si queremos combinar químicamente 28 g de nitrógeno con 28 g de hidrógeno, lo más probable es:

a) Que se formen 56 g de amoníaco.
b) Que se formen 34 g de amoníaco y sobren 22 g de nitrógeno.

c) Que se formen 34 g de amoníaco y sobren 22 g de hidrógeno.

4. Demócrito especuló con la idea de átomo; sin embargo, para Dalton, el átomo:

a) Es tan pequeño que su masa es despreciable.

b) Es un modelo que permite explicar los resultados experimentales.

c) De un elemento puede combinarse con otro átomo del mismo elemento.

5. En 5 L de oxígeno y en 5 L de dióxido de carbono, medidos en las mismas condiciones de p y T:

a) Hay el mismo número de átomos.
b) Hay el mismo número de moléculas.
c) Hay la misma masa.6. Un mol es:

a) 6,022 � 1023 g de carbono-12.
b) La mínima cantidad de sustancia que se puede obtener.

c) Una cantidad de sustancia con tantas partículas como las que hay en 18 g de agua.

7. Dos moles de oxígeno son:a) 64 g de oxígeno.b) 32 g de oxígeno.c) 16 g de oxígeno.8. En 3,51 g de SO2 existen:a) 3,30 � 1022 moléculas de SO2

b) 6,02 � 1023 moléculas de SO2

c) 3,51 � 1023 moléculas de SO2

9. La composición centesimal del nitrato de sodio (NaNO3) es:

a) 27,06 % de Na, 16,47 % de N y 56,47 % de O

b) 28,92 % de Na, 17,52 % de N y 53,56 % de O

c) 26,76 % de Na, 15,47 % de N y 57,77 % de O

10. La composición centesimal de una sustancia que tiene una masa molar de 78 g/mol es 58,97 % de Na y 41,03 % de O.

Por tanto, su fórmula molecular es:
a) Na2O
b) NaO2
c) Na2O2

40 Química

Evaluación
Este cuestionario de res-
puesta múltiple con el que
concluye cada unidad te
permite comprobar el grado
de consecución y compren-
sión de los contenidos estu-
diados.

04-0B1FQLA(08)-comose  17/4/08  18:18  Página 4



























E s E

Estados de agregación.
Teoría cinética

q u

1.1. Los cambios de estado
progresivos

páginas 42/43

I
1.2. Loscambios de estado

regresivos
página 43

3.1. Leyde Boyle
página 45

r
3.2. Leyde Charles y Gay-Lussac

página 46

I
3.3. Leycombinada de los gases

ideales
páginas 47/48

I
3.4. Leyde Dalton para las presiones

parciales
página 49

M o oE L A u N o RA

1. Los estados de agregación
de la materia

páginas 42/43

2. Los gases y la teoría cinética
páginas 44

2.1. Medida de la presión ejercida
por un gas

página 44

3. Las leyes de los gases
páginas 45/49

4. La teoría cinético-molecular
páginas 50/52

4.1. Justificación de las propiedades
de los gases

página 50

I
4.2. Justificación de las propiedades

de los líquidos
página 51

4.3. Justificación de las propiedades
de los sólidos

página 52

Ideas claras
página 53

2. Estados de agregación. Teoria cinética G



5 UCIONES LAS ACTIVIDADES DEL ALUMNODE

Cuestiones previas (página 41)

1. ¿Por qué los gases pueden ser comprimidos tan fácilmente
y no así los líquidos o los sólidos?

Porque las moléculas de los gases están muy separadas unas
de otras y mediante fuerzas se las puede unir más (disminuir
su volumen); sin embargo, las partículas de los líquidos y de
los sólidos se encuentran muy cerca unas de otras, con pocos
espacios vacíos.

2. ¿La ebullición de una sustancia pura sucede siempre a la
misma temperatura?

No, depende del valor de la presión exterior. Cuando la
presión de vapor de la sustancia iguale a la del exterior, la
sustancia entra en ebullición.

3. ¿A qué se debe la presión que ejercen los gases sobre las
paredes de los recipientes que los contienen? ¿Cuáles crees
que son los factores que la determinan?

Se debe a los choques de las moléculas del gas con las pare-
des del recipiente.

Los factores últimos que determinan una mayor o menor
presión sobre las paredes del recipiente son la masa de las
partículas del gas y la velocidad que llevan.

4. Un gas ideal ocupa un volumen de 5 L a 20°C y 1 atm de
presión. ¿Qué volumen ocupará a 25°C y 2 atm de presión?

Aplicamos la ley combinada de los gases ideales:

P,V, P2V21atm'SL 2atm,V2
___ o = ·V =25L

T, T2' 293 K 298 K '2 '

Actividades (páginas42/52)

D Basándote en lo estudiado en años anteriores, da una ex-
plicación a la variación en la expansión (dilatación térmica)
que muestran los tres estados de la materia (tabla 2.1.).

ESTADOS DE LA MATERIA

PROPIEDAD Sólido Líquido Gaseoso

Forma
11 Propia 11 Seadaptaal Seadaptaal

reopiente recipiente

Volumen
11 Propio 11 Propio 1 Ocupaeldel

recipiente
,

[

[

[ Rigidez II Rígido(nofluye) I[ Fluido l[ Fluido, 11 ,
Expansióno 1 Pequeña 11 Pequeña 1 Expansión
dilatacióntérmica ilimitada

Compresibilidad Prácticamente11 Prácticamente Muyelevada
nula nula

,
1 Densidad 11 Alta 11 Media II_B_ai_a_--..J

La dilatación térmica de una sustancia se produce al calentar-
la. Si la sustancia es sólida, las partículas que la forman au-
mentan su movilidad pero apenas pueden cambiar de posi-
ción debido a las grandes fuerzas de cohesión que las
mantienen unidas. Si la sustancia es líquida ocurre lo mismo,
si bien ahora las fuerzas de cohesión son algo menores y la
sustancia líquida presenta un ligero aumento en su dilata-
ción. En los gases, las fuerzas de cohesión son muy débiles y
las partículas que forman el gas adquieren una gran movili-
dad expandiéndose muy fácilmente.

fl) Ouímico

DEL LIBRO

D ¿En cuál de los tres estados clasificarías los plásticos, la
plastilina, el vidrio?

Se los puede clasificar como sólidos amorfos o como líquidos
muy viscosos.

O Si utilizáramos agua en lugar de mercurio, ¿qué altura mí-
nima debería tener el tubo del experimento de Torricelli
para soportar la presión normal de 1 atm?

Sabemos que 1 atm = 101 300 Pa. Por otra parte, según el
principio fundamental de la hidrostática:

P.tm = phg

Despejando h y sustituyendo, tenemos:

101300 Pa
h = = 10,3 m

1000 kq/rrr' . 9,8 m/s'

D Calcula el valor de la presión atmosférica en Pa un día en el
que el barómetro indica una altura de mercurio de 700
mmHg.

Establecemos la siguiente proporción:

760 mmHg 700 mmHg 4
---~- - ;x = 9,3' 10 Pa
1,013 . 105 Pa x Pa

(1 ¿Qué es un manómetro?, ¿cómo funciona?, ¿cuántos tipos
diferentes hay? Busca la información en un diccionario o en
Internet.

RESPUESTA LIBRE.

o Cierto gas ocupa 320 cm! a 1 028 mbar de presión. ¿Qué
volumen tendrá a una presión de 1,7 atm?

Lo primero que haremos es convertir la presión de 1,7 atm a
milibares:

1 atm 1,7 atm
----=---;x= 1 722,1 mbar
1013 mbar x mbar

Suponemos que la temperatura es constante y aplicamos la
ley de Boyle: pV = P Y. Sustituimos los datos:

1028 mbar' 320 crn" = 1722,1 rnbar : V'

V'=191 crrr'

D Calcula la presión ejercida por 2,5 L de un gas ideal si se
sabe que a la misma temperatura y a 5 atm ocupa un
volumen de 100 mL.

Como la temperatura es la misma, podemos aplicar la ley de
Boyle: P, V, = P2V2

Sustituimos valores:

5 atm . 0,1 L = P2 . 2,5 L;P2 = 0,2 atm

D Si la presión de 10 L de hidrógeno se triplica a temperatura
constante, ¿en qué porcentaje cambiará el volumen?

Como la temperatura es la misma, podemos aplicar la ley de
Boyle: P, V, = P2V2
Sustituimos valores:

P, . 10 L = 3Pl . V2; V2 = 10/3 L

Esdecir, disminuye la tercera parte un 33,3 %.

D ¿Qué volumen correspondería a un gas que está a una tem-
peratura de -273°C? ¿Qué significado físico encuentras a
ese resultado?

Le correspondería un volumen de O L. Eso es imposible, ya
que si hemos partido de un número determinado de átomos
del gas que ocupan un cierto volumen, este no puede hacer-
se cero por disminución de su temperatura, puesto que im-
plicaría la desaparición de los átomos.



lE A una temperatura de 25°C una masa de gas ocupa un vo-
lumen de 150 cm'. Si a presión constante se calienta hasta
90°C, ¿cuál será el nuevo volumen?

Aplicamos la ley de Charles y Gay-Lussac:
V1 V2- -
T1 T2

Sustituimos valores:
150 cm' V2
---=--·V = 1827cm3

298 K 363 K' 2 t

W De un gas conocemos el volumen que ocupa; ¿essuficiente
hecho para conocer la cantidad de gas presente?

No. Además, debemos conocer la presión y la temperatura a
la que se encuentra.

lE ¿Pueden 2 L de un gas ideal, a 20°C y 2 atm de presión,
ocupar un volumen de 3 L si modificamos las condiciones
hasta 4 atm y 606 0e?

Aplicamos la ley combinada de los gases ideales:

P1V1 P2V2-- --
T1 T2

Sustituimos valores y como la siguiente igualdad es cierta:
2 atm . 2 L 4 atm . 3 L

293 K 879 K
concluimos que el enunciado si es posible.

rn f:m Se sabe que cierta cantidad de gas ideal a 20°C ocupa
un volumen de 10 L cuando el manómetro indica 780 mmHg.
Calcula:

a} La cantidad de gas en mal.

b} El número de partículas gaseosas allí existentes.

e} El volumen que ocuparía en condiciones normales.

a} Aplicando la ecuación general de los gases ideales, pV =
= nRT, calculamos el número de moles del gas:

(780/760) atm . 10 L = n . 0,082 atm L/mal K . 293 K
n = 0,4 mal

b} Establecemos la siguiente relación:
1 mal 0,4 mal

6,022 . 1023 partículas x partículas

x = 2,409 . 1023 partículas

e} Aplicamos la ecuación de los gases: pV = nRT y sustitui-
mos los datos:

1 atm . V = 0,4 mal· 0,082 atm Umol K . 273 K; V = 9 L

iIl f:m Calcula las presiones parciales que ejercen cada uno
de los gases de una mezcla formada por 4 g de hidrógeno
(H2) y 8 g de oxígeno (02) si el manó metro instalado en el
recipiente marca 2 atm.

Aplicamos la ley de las presiones parciales de Dalton:

nop
Po =-'-, nr

W Según la teoría cinético-molecular, explica
los gases, a temperatura y presión normales, cu
leyes de Boyle y de charles y Gay-Lussac.

Porque en esas condiciones las moléculas de los gases están
muy separadas entre sí y ejercen poca atracción.

A bajas temperaturas, cerca de la licuefacción, disminuye la
energía cinética y aumentan las fuerzas de atracción entre las
moléculas, estas se unen y hay menos partículas individuales
y, por lo tanto, menos choques que los que predice la teoría
cinética.

4gnH =------"-
, 2 g/mal

Sustituimos:

8g
2 mal de H2; no = 0,25 mal de O2, 32 g/mal

A presiones altas, el gas se encuentra comprimido, y el volu-
men ocupado por las propias moléculas (despreciado en las
leyes) es una parte importante del volumen total.

m Define presión de vapor de un líquido. ¿Esúnica para cada
sustancia? Puedes utilizar Internet para comprobar tu res-
puesta.

Es la presión de equilibrio ejercida, a una determinada tem-
peratura, por las moléculas del líquido que pasan a la fase de
vapor y por las de vapor que pasan a la fase líquida.

Su valor es independiente de las cantidades de líquido y va-
por presentes (mientras existan ambos), pero sí depende del
tipo de sustancia y de su temperatura.

W ¿Cómo podríamos elevar la temperatura de ebullición del
agua por encima de 100°C? ¿Yhacer que hierva a 60 0e?

• Aumentando la presión. Por ejemplo, dejando salir poco
vapor del recipiente (olla a presión).

• Disminuyendo la presión. Por ejemplo, sacando aire del re-
cinto con una bomba de vacío.

2 atm
PH = 2 mal· 1,78 atm

, 2,25 mal

2atm
Po = 0,25 mal· = 0,22 atm

, 2,25 mal

Se comprueba, así,que la suma de ambas sustancias coincide
con la presión total:

1,78 atm + 0,22 atm = 2 atm

[El Observa la tabla 2.4 e indica un rango de temperaturas en
el que se encuentre la temperatura de ebullición del éter
dietílico a presión normal.

p, (O0C) p, (25°C) p, (50°C) p, (l00°C)

I Agua 0,006 O 0,0313 0,217 1,000

I Éterdietílico 0,2434 0,6184 1,7434 6,3934

Entre 25-50 °Cy más cerca de 25 que de 50°C, porque en ese
intervalo la presión de vapor alcanza el valor de 1 atm.

W Teniendo en cuenta la teoría cinético-molecular, identifica
entre los siguientes modelos realizados por ordenador,
cuáles corresponden a las trayectorias seguidas por las par-
tículas de un sólido, de un líquido y de un gas.

La de la izquierda son las trayectorias de las partículas de un
gas, las del centro, de un líquido y las de la derecha, de un só-
lido.

Cuestiones y problemas (páginas 56/57)

Estados de la materia

D Indica tres propiedades físicas que distingan a sólidos,
líquidos y gases.

La forma, la densidad, la mayor o menor compresibilidad, la
fluidez ...

D ¿Cuál es la diferencia entre evaporación y ebullición?

La evaporación es el paso de líquido a gas producido en la
superficie libre de los líquidos.

La ebullición es el paso de líquido a gas que sucede en toda
la masa de líquido.

2. Estados de ooreqocíón. Teoría cinétíca G



D El término «fluidos» se aplica por igual a líquidos y a gases.
Ahora bien, ¿cuál de las dos formas de materia manifiesta
una menor tendencia a fluir? ¿Por qué?

Los líquidos, pues en ellos las fuerzas existentes entre sus
partículas son mayores.

D ¿Por qué sentimos frío al salir mojados de la piscina?

El proceso de evaporación consume energía; entonces, la
energía cinética media de las moléculas que permanecen en
estado líquido desciende, y la temperatura disminuye. Al ba-
jar la temperatura del líquido, este tiene que absorber calor
de los alrededores, en este caso de la piel.

D Si rodeas el bulbo de un termómetro que está marcando la
temperatura ambiente con un paño humedecido en agua
que también está a temperatura ambiente, ¿marcará lo
mismo el termómetro? Razona tu respuesta.

No, pues la evaporación del líquido del paño producirá un
enfriamiento del entorno, y la temperatura del termómetro
descenderá.

n Por las mañanas es frecuente observar gotitas de agua (ro-
cío) sobre las hojas de las plantas; ¿cómo se han formado?

Por la condensación del vapor de agua que contiene la atmós-
fera sobre superficies frías.

D ¿Cuál es la diferencia entre rocío y escarcha?

El rocío es agua líquida producida por la condensación del
vapor de agua que contiene la atmósfera sobre superficies
frías. La escarcha es agua congelada producida por la subli-
mación del vapor de agua de la atmósfera sobre superficies
muy frías, inferiores a O"C.

Leyes de los gases
B Explica por qué las variaciones de altura de la columna de

mercurio en un barómetro constituyen una medida de la
presión atmosférica en ese momento.

Porque, en cada momento, la altura de la columna de mercu-
rio se ajusta para equilibrar la fuerza ejercida por la atmósfera
sobre la superficie libre del mercurio de la cubeta.

O ¿Qué significa que la relación entre la presión de un gas y
el volumen que ocupa (cuando la temperatura se mantiene
constante) sea hiperbólica?

Que la relación p-v se ajusta a la ecuación de una hipérbola:

1
V=k-

P

iIil ¿Por qué la gráfica V- T, a presión constante, es una recta?

Porque la relación V-T se ajusta a una ecuación lineal:

V= kT

donde la constante k representa la pendiente de la recta.

W ¿Qué significa ley combinada de los gases?

La ley combinada de los gases es aquella que tiene en cuenta
las variaciones de p, T Y V de un gas ideal, es decir, cuando
ninguna de las tres magnitudes permanece constante.

rn ¿Qué se entiende por gas ideal?

Gas ideal es aquel que cumple al 100 % la ley combinada de
los gases.

W ¿Por qué no se puede alcanzar el cero absoluto de tempe-
ratura?

lE Porque a esa temperatura, el volumen de una masa inicial de
gas se haría cero, es decir, [desaparecería!

El manómetro que se utiliza para calcular la presión de los
neumáticos de un vehículo, ¿mide la presión absoluta en el
interior del neumático?

No, mide la diferencia entre la presión interna y la presión
atmosférica externa.

m ¿Algunas de estas gráficas representa la ley de Boyle?

p p pV
T= cte

l
pv

Las tres gráficas representan la ley de Boyle:

k
p=-

V

p = k(~)
pV= k

m ¿Algunas de estas gráficas representa la ley de Charles y
Gay-Lussac?

v

T

v v
p = cte

T

Ninguna representa esta ley:

• En la gráfica de la izquierda se observa que a O K el gas
ocupa un cierto volumen, esto no puede ser,pues a T = OK;
V= O.

• En la siguiente no se ha tenido en cuenta la licuefacción
del gas (a menos que pensemos que se trata de un gas
ideal que no se licuara). Sabemos que a partir de ese punto
no se cumple la ley de Charles.

• En la gráfica de la derecha la recta debe tener pendiente
(la presión que corresponda).

W ¿Sepodría usar un gas como sustancia termométrica?

Sí, tanto considerando las variaciones de su volumen como
las variaciones de su presión.

lE Indica de forma razonada si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas:

a) Si se calienta un gas desde 10°C hasta 20 °C, a presión
constante, el volumen se duplica.

b) El volumen se reduce a la mitad si se enfría un gas desde
273°C hasta O°C,a presión constante.

e) Si se enfría un gas desde 600°C hasta 200 °C, a presión
constante, el volumen se reduce a la tercera parte.

a) Falsa,pues 283 K (10 "C) no es el doble que 293 K (200e).

b) Verdadera, pues 546 K (273 -o es el doble que 273 K (O-o.
e) Falsa,pues 873 K (6000e) no es el triple que 473 K (200 "C).

lE ¿Se puede aumentar el volumen de un gas sin calentarlo?
Razona tu respuesta.

Sí,disminuyendo la presión a temperatura constante.

pV= pV'

si V' > V,entonces p' < p.



m Una habitación tiene las siguientes medidas: 10m de largo,
5 m de ancho y 3 m de alto. Si la temperatura de la misma
pasa de 10°C a 25°C al encender la calefacción, ¿qué volu-
men de aire, medido a 25 "C, entrará o saldrá de la habita-
ción por los resquicios de puertas y ventanas?
Apresión constante:

V1 V2 150 m3 V2-=-~---=--
T1 T2 283 K 298 K

con lo que: V2 = 158 m3

Por tanto, saldrá una cantidad de aire de:
158 m3 - 150 m3 = 8 m3

W Calcula cuántos recipientes de 2 La 20°C y 1 atm de pre-
sión se pueden llenar con los 50 Lde oxígeno que contiene
una bombona de este gas a 6 atm y 20 "C.

Como la temperatura es constante: p, V¡ = P2V2' por lo que,
sustituyendo los datos:

6 atm . 50 L= 1 atm . V2

V2 = 300 L
Luego, el número de recipientes es:

300 L------- = 150 recipientes
2 L(cada recipiente)

La gráfica siguiente muestra las transformaciones sufridas
por una masa de gas ideal que inicialmente se encontraba
en el punto A a una temperatura de 25 "C. Calcula la tem-
peratura del gas en los puntos B, C y D.

p/atm

0,75

W Un gas ocupa un volumen de 80 cm' a 10°C Y715 mmHg de
presión. ¿Qué volumen ocupará en condiciones normales?
Aplicamos la ecuación combinada de los gases ideales y sus-
tituimos los datos:

715 mmHg . 80 cm3

273 K

________________,.::B:.....-_-.. __ ..,(

0,5

0,25

0,25 V/L

760 mmHg . V2

283 K
V2 = 72,6 crrr'

~ Tenemos 400 crrr' de oxígeno en condiciones normales.
¿Qué presión ejercerá un volumen de 500 cm' si la tempe-
ratura aumenta en 25°C?
Aplicando la ecuación combinada de los gases y sustituyen-
do los datos:

P1V,
T,

1 atm ' 400 cm3

273 K

P2V2
T2

P2' 500 cm3

298 K

0,5 0,75

P2 = 0,87 atm

W Calcula la densidad del ácido clorhídrico (HCI)a 650 mmHg
y 70 -c,

Aplicando la ecuación de los gases ideales:
n m P

P = - RT = RT = RT
V masa molar' V masa molar

P , masa molar
P = RT

(6501760) atm '36,5 glmolP = = 1,11 giL0,082 atm L/Kmal, 343 K

~ Ladensidad de un gas es 1,48 giL en condiciones normales.
¿Cuál será su densidad a 320 K Y 730 mmHg?
Despejamos la masa molar en la ecuación de los gases ideales:

p,RTlmasa molar = -- =
Pl

1,48 giL, 0,082 atm L/mol K' 273 K---"'------------ = 33,13 glmol
1 atm

Calculamos la nueva densidad:
P2 ' masa molar

P2 = RT
2

(7301760) atm ' 33,13 glmol--------"-- = 1,21 giL
0,082 atm L/mal K ,320 K

W ¿Qué volumen ocupan, en condiciones normales, 14 g de
nitrógeno?
Establecemos la relación:

28 g de nitrógeno 14 g de nitrógeno--"-----='---, x = 11 2 L
22,4 L xL"

~ Se tienen 4 Lde un gas en condiciones normales.
a) ¿Qué volumen ocupará a 30 °Cy 2 atm de presión?
b) ¿Cuántas partículas de gas hay en la muestra?
a) Aplicamos la ley combinada de los gases y sustituimos:

pV p'V'
T T'

Paso de Aa B(proceso a V = cte):

PA = PB ~ 0,5 atm = 1 atm; TB = 596 K = 323 "C
TA TB 298 K TB

Paso de Ba e (proceso a P = cte):
VB Ve 0,5 L 1 L- = -~-- = =z=T« = 1192 K= 919°e
TB Te 596 K Te

Paso de e a D (proceso a V = cte):
Pe Po 1 atm 0,5 atm-= -~---=---; To = 596K= 323°e
Te t¿ 1 192 K t;

ID En un recipiente de 4 Lde capacidad hay un gas a la pre-
sión de 6 atm. Calcula el volumen que ocuparía si el valor
de la presión se duplicase, sin variar la temperatura.
Aplicamos la ley de Boyle,p, V1 = P2V2'y sustituimos los datos:

6 atm ' 4 L= 12 atm ' V2; V2 = 2 L

Un gas ocupa un volumen de 2 Len condiciones normales
de presión y temperatura. ¿Qué volumen ocupará la misma
masa de gas a 2 atm de presión y 50°C de temperatura?
Aplicamos la ecuación combinada de los gases ideales y sus-
tituimos los datos:

1 atm '2L
273 K

2 atm ' V2
323 K ; V2 = 1,18 L

1 atm ,4 L
273 K

2 atm V'
-3-0-3-K-;V = 2,22 L

b) Sabemos que 1 mal de gas en condiciones normales ocupa
un volumen de 22,4 L Y contiene 6,022 ' 1023 moléculas;
por consiguiente:

1 mal 6,022' 1023 moléculas4L'--'~------
22,4L 1 mal

= 1,075 ' 1023 moléculas de gas

2. Estados de agregación. Teoría cinética G)



m Se dispone de 45,0 g de metano (CH4) a 27°C y 800 mmHg.
Calcula:

o) El volumen que ocupa en las citadas condiciones.

b) El número de moléculas existente.

o) Aplicando la ecuación de los gases ideales:
nRTv=-

P
(45,0 g/16 g/mol) . 0,082 atm Umol K . 300 K

V= = 66 L
(800/760) atm

b) Establecemos la siguiente proporción:
16 g de metano _ 45 9 de metano

6,022 . 1023 moléculas - x moléculas

x = 1,7 . 1024 moléculas de metano (CH4)

m Sabiendo que la densidad media del aire a O °C y 1 atm de
presión es 1,293 gIL, calcula la masa molecular media del aire.

Aprovechando que la densidad está medida en CN, podemos
hallar el mal de aire con la siguiente relación:

1,293 g x 9--- ---
1 L 22,4 L

x = 28,96 9 en 1 mal de aire

Por tanto, la masa molecular del aire será 28,96 u.

rn En un matraz de 1 L están contenidos 0,9 g de un gas a la
temperatura de 25°C. Un manómetro acoplado al matraz
indica 600 mmHg. Calcula la masa molecular del gas.

Aplicamos la ecuación de los gases ideales para calcular la
cantidad de sustancia:

pVn=-
RT

(600/760) atm . 1 L
n = = 0,032 mal

0,082 atm Umol K . 298 K

Como esa cantidad de sustancia está en los 0,9 g:
0,032 mol 1 mol
----=--·x=281 g

0,9 g x 9 , ,

Por tanto, la masa molecular del gas será 28,1 u.

W ¿Qué presión indicará el manómetro anterior si calentamos
el gas hasta 80°C?

Tenemos que aplicar la ecuación combinada de los gases
ideales:

P1Vl _ P2V2
T1 T2

Como el volumen es constante, podemos escribir:

p, P2 600 mmHg P2
-=-~ =--'P =7107mmHg
T T 298 K 353K' 2 '1 2

W Un recipiente cerrado de 0,75 L contiene CO2 a la presión
de 6 atm y 27°C de temperatura. Calcula:

o) La masa de CO2 que contiene.

b) La presión cuando la temperatura sea de -173°C.

o) Se calcula el número de moles de CO2, aplicando la ecua-
ción de 105 gases ideales:

pV 6 atm . 0,75 L In=-= =0,18mo
RT 0,082 atm L/K mol . 300 K

De este modo:

m = rv- masa molar = 0,18' 44 g/mol = 7,92 g

b) Como el recipiente está cerrado, el volumen permanece
constante; por consiguiente:

P..!.. = P2
T1 T2

El!) Químico

Sustituyendo:

6 atm xatm
--=--
300 K 100 K

x = 2 atm

m (m Se sabe que 0,702 g de un gas encerrado en un reci-
piente de 100 cm' ejerce una presión de 700 mmHg
cuando la temperatura es de 27°C. El análisis del gas ha
mostrado la siguiente composición: 38,4 % de C,4,8 % de H y
56,8 % de CI. Calcula su fórmula molecular.

Hallamos n, y con él su masa molecular (requisito imprescin-
dible para posteriormente calcular la fórmula molecular):

pV (700/760) atm . 0,1 L In=-= =000374mo
RT 0,082 atm L/mol K . 300 K '

Luego, si:
0,702 g x g

--'--~- = --;x = 187,7 g/mol
0,00374 mol 1 mol

entonces, la masa molecular será 187,8 u.

Hallamos los moles de átomos de cada elemento:
38,4 g

---'-----='-- = 3,2 mol de átomos de carbono
12 g/mol
48g
, = 4,8 mol de átomos de hidrógeno

1 g/mol

56,8 g-----'-----==- = 1,6 mol de átomos de cloro
35,5 g/mol

Dividiendo entre el menor:

3,2
-=2
1,6

4,8
-=3
1,6

1,6
-=1
1,6

La fórmula empírica es (C2H3Cl)n' Como la masa molecular
del compuesto es187,7 u, para hallar la fórmula molecular, divi-
dimos esa masa molecular entre la masa molecular de la
fórmula empírica. El resultado es un número que nos indica
cuántas veces se repite la fórmula empírica:

187,7 u
--=3
62,5 u

De este modo, la fórmula molecular será:

(C2H3Clh = C6H9CI3

rn (m Una cantidad de 35,2 g de un hidrocarburo ocupa en
estado gaseoso 13,2 L medidos a 1 atm y 50°C. Sabiendo
que el 85,5 % es carbono, calcula su fórmula molecular.

Despejando la masa molar en la ecuación de los gases ideales:

mRT
masa molar = -- =

pV
35,2 g . 0,082 atm L/mol K· 323 K
-'--''----'---------- = 70,6 g/mal

1 atm· 13,2 L

Hallamos la fórmula empírica del hidrocarburo (recordando
que un hidrocarburo solo contiene carbono e hidrógeno, por
lo que la diferencia desde 85,5 hasta 100 corresponde al
tanto por ciento de hidrógeno):

85,5 g de carbono
-----"'------ = 7,125 mol de carbono

12 g/mol
14,5 g de hidrógeno-'------'''---------'''--- = 14,5 mal de hidrógeno

1 g/mal

Dividiendo ambos resultados entre 7,125, queda la siguiente
relación: 1 mal de carbono y 2 mol de hidrógeno.



or tanto, la fórmula empírica será CH2, de masa molar
"4g/mol. Dividiendo la masa molar del hidrocarburo entre la

asa molar de la fórmula empírica (70,6 g/mol/14 g/mol),
comprobamos que la fórmula molecular es cinco veces supe-
- r a la empírica, es decir, la fórmula molecular es CsHlQ'

im Un recipiente contiene 50 L de un gas de densidad
,45 q/L La temperatura a la que se encuentra el gas es de

323 K, Y su presión, de 10 atm. Calcula:

Q} Los moles que contiene el recipiente.

b} La masa de un mol del gas.

a) Primero hallamos la cantidad de sustancia:

pV 10 atrn . 50 L In = - = = 18,87 mo
RT 0,082 atm L/mol K· 323 K

b) Despejamos la masa molar en la ecuación de los gases
ideales:

pRT
masa molar = -- =

P
1,45 g/L· 0,082 atm L/mol K· 323 K

10atm
= 3,8 g/mol

Al aumentar la superficie, hay mayor número de moléculas
en la superficie libre del líquido expuestas a una temperatura
más alta. El viento se encarga de arrastrar las moléculas de
vapor, con lo que se impide su condensación, y de esta forma
aumenta la cantidad de líquido que se evapora.

m En los pueblos de alta montaña lleva más tiempo cocinar
las legumbres en agua hirviendo que en los pueblos de la
costa. ¿Por qué?

En las montañas, la presión atmosférica es inferior que al ni-
vel del mar, por lo que el agua hierve a menos de 100°C, Y los
alimentos deben estar más tiempo cociendo.

W ¿Cuál es el fundamento de las ollas a presión?

La presión que existe en el interior de la olla a presión es su-
perior a 760 mmHg, debido a la acumulación del vapor, que
apenas puede escapar al exterior; entonces, la temperatura
de ebullición del agua aumenta, y, con la mayor temperatura
que se logra alcanzar, se incrementa la velocidad de las reac-
ciones químicas que ocurren en la cocción.

'a cinético-molecular

¿Qué es una teoría? Indica lo que explica la teoría cinético-
molecular de la materia.

Es un conjunto de leyes que explican un determinado fenó-
meno. La teoría cinético-molecular explica el comportamien-
o y propiedades de la materia.

¿A qué se debe que los sólidos formen estructuras geomé-
tricas muy ordenadas y los líquidos y gases no?

Los sólidos forman estructuras geométricas muy ordenadas
debido a las intensas fuerzas entre sus partículas; estas fuer-
zas son menores en los líquidos y aún menores en los gases.

Define el concepto de presión de vapor.

Esla presión que se obtiene cuando, a una determinada tem-
peratura, existe un equilibrio entre el número de partículas
que pasan del estado líquido al gaseoso y el de las que pasan
del gaseoso al líquido.

¿Aqué temperatura hierve un líquido?

A aquella en la cual la presión de vapor coincide con la pre-
sión del aire del recinto.

Las moléculas de 502 son más pesadas que las de O2 y, sin
embargo, según la teoría cinético-molecular, sus energías
cinéticas promedio a la misma temperatura son iguales.
¿Cómo es esto posible?

En la ecuación de la energía cinética (1/2 mv) podemos
observar que una partícula de masa alta moviéndose a una
velocidad baja puede tener la misma energía cinética que
otra de masa baja moviéndose a velocidad alta.

••• Cuando se abre la llave de una bombona de butano, el lí-
quido de su interior se transforma en gas. ¿Cómo puede
ocurrir este cambio de estado si no ha habido suministro
de energía?

La presión a la que se encuentra el líquido de la bombona es
alta, superior a la atmosférica, por lo que solo algunas par-
tículas de líquido pasan al estado de vapor (y al revés) hasta
alcanzar un cierto equilibrio. Pero al abrir la llave disminuye la
presión del interior y un número mayor de partículas del
líquido puede alcanzar el estado de vapor (al disminuir las
fuerzas de atracción entre ellas).

m La mejor manera de secar la ropa es extenderla al sol y
ponerla donde sople el viento. ¿Por qué?

m Comenta la siguiente frase: «Los líquidos con temperaturas
de ebullición altas a presiones normales tienen presiones
de vapor bajas».

Esverdadera. Por ejemplo, el éter dietílico (véase tabla 2.4 del
Libro del alumno) debe hervir, a presión normal, a unos 30°C.

Eso significa que a 30 °C ya tiene una presión de vapor de
760 mmHg. Sin embargo, el agua hierve a 100°C (a presión
normal), es decir, a 30 °C su presión de vapor es todavía baja.

üZ]J ¿Cuál es el aumento de la energía cinética media de las par-
tículas de un gas, si se eleva su temperatura en 10°C?

La teoría cinético-molecular demuestra que:

E¿ = KT

Si aumentamos la temperatura en 10°C, la nueva energía
cinética media de las partículas del gas será:

Ee' = K (T + 10) = K T + K· 10 = Ee + 2,07' 10-22 J

Esdecir, el aumento habrá sido de 2,07 . 10-22 J.

üllil Si la velocidad media de las partículas de un gas se duplica,
¿qué ocurre con su temperatura?

1
Igualando la ecuación de la cuestión anterior a mv',

2tenemos:

Ec=KT=1/2mv2

Si la velocidad se duplica, entonces:

~ m (2V)2 = KT" ~ m 4v2 = KT'2 '2
1 -

Como - mv2 = Ee: 4Ee = KT'; o lo que es lo mismo:
2

4· KT= KT'

Esdecir, T' = 4 T. La nueva temperatura se cuadruplica .

W Construye una curva de Pv-T para la acetona a partir de los
siguientes datos:

Temperatura (0C) Presión(mmHg)

o 50
20 190

40 410

60 850

A partir de la gráfica, indica el punto de ebullición de la
acetona en recipientes abiertos (a presión de 1 atm).

2. Estados de agregación Teoría crnetrco G



La acetona hierve a 56°C.
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Evaluación (página 58)

Señala en cada caso la respuesta que consideres correcta:

1. Un litro de aire tiene una masa de 1,29 g, a O °Cy 1 atm de
presión. ¿Qué masa tendrán 2 L de un gas cuya densidad
sea el doble que la del aire?

a) 2,58 g

~ b) 5,16 g

e) 1,29 g

2. El paso de líquido a sólido:

~ a) Desprende energía.

b) Es un cambio químico.

e) Se produce a cualquier temperatura.

3. El paso de líquido a vapor:

a) Desprende energía.

b) Esun cambio químico.

~ e) Se produce a cualquier temperatura.

4. Si se aumenta la presión de un gas al doble, su nuevo
volumen:

a) Aumenta el doble.

b) Disminuye la mitad.

~ e) Depende de la temperatura a la que se haya hecho el
proceso.

S. La presión que ejerce una masa de gas a 25°C en el inte-
rior de un recipiente herméticamente cerrado cuando se
calienta hasta 50 °C:

a) Aumenta el doble.

b) Disminuye la mitad.

~ e) Aumenta 1,084 veces.

G Ouímico

W Con los datos del ejercicio anterior y los de la tabla 2.4, in-
dica cuál de las tres sustancias es más volátil: la acetona, el
agua o el éter dietílico. ¿Por qué?

p,(O°C) p, (2S"C) p,(SO"C) p, (l00"C)

1Agua 11 0,006° 11 0,0313 11 0,217 I~
1Éterdietflieo 11 0,2434 11 0,6184 11 1,7434 116,3934

En esta tabla 2.4 puede apreciarse cómo el éter dietílico hierve
(en recipientes abiertos) a una temperatura comprendida
entre 25°( Y 50°C (ya que en ese intervalo la presión de
vapor alcanza el valor de 1 atrn), mientras que la gráfica del
problema anterior muestra que a 760 mmHg (1 atm) la ace-
tona alcanza la temperatura de ebullición a 56°C. Por consi-
guiente, es más volátil el éter dietílico que la acetona.

6. Un mol de un compuesto cualquiera:

a) Ocupa un volumen de 22,4 L.

b) Ocupa un volumen de 22,4 L, solo en condiciones
normales.

~ e) Contiene 6,022 . 1023 moléculas de ese compuesto.

7. La masa de 10 L de O2 medidos a 780 mmHg y 20°C es:
~ a) 13,7 g

b) 74,9 g
e) 50,4 g

8. Los gases ejercen presión sobre todo lo que les rodea
debido a:

a) Que sus moléculas están muy separadas.

b) Que las colisiones de sus moléculas son elásticas.

~ e) Las colisiones de sus moléculas con el entorno.

9. Las moléculas que se evaporan de la superficie de un
líquido contenido en un recipiente no completamente
cerrado:

a) Escapan en su totalidad.

~ b) Pueden chocar unas con otras y retornar al líquido.

e) Terminan todas por retornar al líquido.

10. El punto de ebullición de un líquido depende:

a) Únicamente de su presión de vapor.

b) De su presión de vapor y de la presión atmosférica.

~ e) De la temperatura y de la presión exterior.
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e) 2 S02 + O2~ 2 S03

f) Na2C03+ Ca(OH)2~ NaOH + CaC03

a) 2 KN03 ~ O2+ 2 KN02

b) No. Quedaría ajustada con el coeficiente 7/2 delante del
O2•

SOLUCIONES DE LAS ACTIVIDADES DEL LIBRO DEL ALUMNO

Cuestiones previas (página 131)

1. ¿Qué es una reacción química? ¿Cómo se produce?

Es aquel proceso por el que unas sustancias (reactivos) se
transforman en otras nuevas (productos) mediante rupturas
y formaciones de enlaces. Se produce por la colisión eficaz de
las moléculas reactivas.

2. Ajusta la siguiente ecuación química:

C + 02~CO
2 C + O2 --t 2 CO

3. Sabiendo que:

CH4 (g) + 2 O2(g) ~ CO2(g) + 2 H20 (g)

Calcula el volumen de CO2,medido en condiciones norma-
les, que se formará al quemar 2 mol de metano (CH4).

Establecemos la siguiente proporción:

1 mol de CH4 2 mol de CH.-----'- = .x = 448 Lde CO222,4 L de CO2 x L de CO2 r ,

4. ¿Qué es una reacción exotérmica?

Una reacción exotérmica es aquella en la que desprende
energía.

5. ¿Qué son los catalizadores? ¿Actúan todos de la misma
forma?

Los catalizadores son sustancias que, añadidas a una reac-
ción, modifican mucho su velocidad. No todos actúan de la
misma forma; los hay que aceleran el proceso químico (catali-
zadores positivos) y otros que lo retardan (catalizadores ne-
gativos o inhibidores).

7. ¿Qué es la química industrial?

Esuna rama de la ingeniería química que comprende el estu-
dio de los procesos químicos que tienen por finalidad, tanto
la extracción de materias primas como su transformación
en productos elaborados.

Actividades (páginas 133/150)

D Ajusta las siguientes ecuaciones químicas:

a) CH4 + O2~ CO2+ H20

b) NH3 + O2~ NO + H20

e) Mg3N2 + Hp ~ Mg(OHh + NH3
d) KCI03 ~ KCI + O2

e) AI(N03)3 + Na2S~ AI2S3+ NaN03

f) CaH2+ H20 ~ H2 + Ca(OH)2

a) CH4 + 2 O2 --t CO2 + 2 Hp

b) 2 NH3 + 5/2 O2~ 2 NO + 3 H20

e) M93N2 + 6 H20 --t 3 Mg(OHh + 2 NH3
d) 2 KCI03 ~ 2 KCI+ 3 O2
e) 2 AI(N03h + 3 Na2S ~ AI2S3+ 6 NaN03

f) CaH2 + 2 Hp ~ 2 H2 + Ca(OH)2

o ¿Están ajustadas estas ecuaciones químicas? Ajústalas si no
lo están.

a) KN03 ~ O2 + KN02
b) 2 FeS + 7 O2~ Fe203 + 2 S02

e) Ag + HN03 ~ AgN03 + N02 + H20

d) CaC03 + 2 HCI ~ CaCI2+ CO2+ H20

e Ouímico

2 FeS+ 7/2 O2--t Fe203 + 2 S02

e) No. Quedaría ajustada con el coeficiente 2 delante del
HN03·

d) Estáajustada.
e) Sí.

f) Na2C03 + Ca(OHh ~ 2 NaOH + CaC03

D Lee de todas las formas posibles las siguientes reacciones:

a) F2(g) + H2(g) ~ 2 HF (g)

b) 2 H2(g) + O2(g) ~ 2 Hp (g)

e) 2 502 (g) + O2(g) ~ 2 503 (g)

a) 1 mol de flúor gaseoso reacciona con 1 mol de hidrógeno
gaseoso para dar 2 mol de fluoruro de hidrógeno gaseoso
38 g de flúor gaseoso reacciona con 2 g de hidrógeno ga-
seoso para dar 40 g de fluoruro de hidrógeno gaseoso
22,4 L de flúor gaseoso reacciona con 22,4 L de hidrógeno
gaseoso para dar 44,8 L de fluoruro de hidrógeno gaseo-
so, si las condiciones son normales.

bJ 2 mol de hidrógeno gaseoso reacciona con 1 mol de oxí-
geno gaseoso para dar 2 mol de vapor de agua.

4 g de hidrógeno gaseoso reacciona con 32 g de oxígeno
gaseoso para dar 36 g de vapor de agua.

44,8 L de hidrógeno gaseoso reacciona con 22,4 L de oxí-
geno gaseoso para dar 44,8 L de vapor de agua, si las con-
diciones son normales.

e) 2 mol de óxido de azufre(IV) gaseoso reaccionan con
1 mol de oxígeno gaseoso para dar 2 mol de óxido de
azufre(VI) gaseoso.

128 g de óxido de azufre(lV) gaseoso reaccionan con 32 g
de oxígeno gaseoso para dar 160 g de óxido de azufre(VI)
gaseoso.

44,8 L de óxido de azufre(lV) gaseoso reaccionan con
22,4 L de oxígeno gaseoso para dar 44,8 L de óxido de
azufre(VI) gaseoso, si las condiciones son normales.

El Se hace arder, en atmósfera de oxígeno, 30 9 de etano
(C2H6). Calcula:

a) El volumen necesario de oxígeno en condiciones nor-
males.

b) El volumen necesario de oxígeno a p = 1,5 atm y T =
= 60°(,

e) El volumen de CO2que se ha obtenido en CN.

La ecuación que describe el proceso es:

2 C2H6 + 7 O2--t 4 CO2 + 6 Hp

a) Calculamos la masa molar del etano: 30 q/rnol.

Establecemos la siguiente proporción:

2 . 30 g de C2H6 30 g de C2H6_-=<-_-=--:,c; X = 3,5 mol de O2
7 mol de O2 x mol de O2

Aplicando la ecuación de los gases ideales y sustituyendo:

nRT 3,5 mol . 0,082 atm Umol K . 273 KV= - = -'----'--------
P 1 atm

V = 78,4 L



b) Aplicando la ecuación de los gases ideales y sustituyendo:
nRT' 3,5 mol . 0,082 atm L/mol K . 333 K

V = -- = -------------
p' 1,5 atm

V= 63,7 L

e) Establecemos la siguiente proporción:

2 . 30 9 de C2H6 30 9 de C2H6--"----"--"-; y = 2 mol de CO2
4 mol de CO2 y mol de CO2

Aplicando la ecuación de los gases ideales y sustituyendo:
n'RT 2 mol . 0,082 atm Umol K . 273 KV' = - = ------'--------

P 1 atm
V' = 44,8 L

D Se hizo reaccionar, a altas temperaturas, 6,4 9 de azufre con
6,5 9 de hierro, originándose sulfuro de hierro(lI)

a) ¿Cuál es el reactivo limitante?

b) ¿Qué cantidad de producto se ha formado?

e) ¿Qué cantidad de reactivo en exceso quedó al final de la
reacción?

La ecuación que describe el proceso es:

S + Fe ~ FeS

a) Hallamos la relación, en masa, en la que reaccionan el S y
el Fe:

32,19 de S----='--- = 0,58
55,8 9 de Fe

entonces, para que reaccionen en su totalidad los 6,4 9 de
azufre sería necesario una cantidad de hierro de:

6,4 g/x = 0,58; x = 6,4 9/0,58 = 11,0 9 de hierro

Cantidad superior a la que disponemos. Por tanto, el reac-
tivo limitante es el hierro y quien está en exceso es el S.

b) Establecemos la siguiente proporción:

32,1 9 de S x 9 de S
d d

; x = 3,7 9 de S reaccionó
55,8 9 e Fe 6,5 9 e Fe
La cantidad de producto formado es:

3,7 9 de S + 6,5 9 de Fe = 10,2 9 de FeS

e) 6,4 9 - 3,7 9 = 2,7 9 de S sobrante

¡::m Se introducen 13,5 9 de aluminio en 500 mL de una
disolución 1,7 M de ácido sulfúrico. Sabiendo que uno de
los productos es hidrógeno gaseoso, calcula:

a) La cantidad de ácido sulfúrico que queda sin reaccionar.

b) El volumen de gas obtenido a 27 °Cy 2 atm.

La ecuación que describe el proceso es:

2 Al + 3 H2S04 ~ AI2(S04)J+ 3 H2

a) Averiguamos cuál es el reactivo limitante:

Sabemos que 54 g de Al reaccionan con 294 9 de H2S04;
entonces, 13,5 9 de Al reaccionarán con 73,5 9 de H2S04.

Veamos cuántos gramos de H2S04 contiene la disolución:

m = MV . masa molar

m = 1,7 mol/L . 0,5 L . 98 g/mol = 83,3 9 de H2504
Como esta cantidad supera los 73,5 g, el H2S04 está en
exceso en 9,8 9 y, por consiguiente, el reactivo limitante es
el Al.

b) Con el aluminio establecemos la siguiente proporción:

54 9 de Al 13,5 9 de Al
3 mol de H2 x mol de H2

x = 0,75 rnol de H2 gaseoso

Aplicamos la ecuación de los gases ideales:
nRT

V=-
p

y sustituimos datos:

0,75 mol ·0,082 atm Umol de K . 300 K
V = = 9,23 L

2 atm

D Calcula la cantidad mínima de mineral de cinc del 20 % de
pureza que se necesita para que reaccione totalmente con
0,5 L de disolución 1 M de HCI. Los productos de la reacción
son cloruro de cinc e hidrógeno.

La ecuación que describe el proceso es:

Zn + 2 HCI ~ ZnCl2 + 6 H2

Hallamos la masa de HCIcontenida en la disolución:

n = MV = 1 mol/L . 0,5 L = 0,5 mol

que equivale a:

0,5 mol . 36,5 g/mol = 18,2 9 de HCI

Establecemos la siguiente proporción:

65,4 9 de Zn
73 9 de HCI

x 9 Zn
18,2 9 de HCI

x = 16,4 9 de Zn deben reaccionar

16,4 9 de Zn . 100
Por tanto: d. I = 82 9 de mineral

20 9 e minera

B ¡::m El carbonato de calcio (CaC03) de las rocas calizas se
descompone, al ser calentado, en óxido de calcio (CaO) y
dióxido de carbono (C02). Calcula:

a) La cantidad de CaO que se puede obtener a partir de la
descomposición de 1 kg de roca caliza que contiene un
70 % de CaC03•

b) El volumen de CO2 obtenido a 17 °C y 740 mmHg de
presión.

La ecuación que describe el proceso es:

CaCOJ~ CaO + COl

a) La cantidad de CaCOJque hay en 1 kg de piedra caliza es:

1 ·70--,--00 = 0,7 kg

Establecemos la siguiente proporción:

0,100 kg de CaCO) 0,7 kg de CaC03

0,056 kg de CaO x kg de CaO

x = 0,392 kg de CaO

b) Establecemos la siguiente proporción:

100 9 de CaCOJ 392 9 de CaCO)
1 mol de COl x mol de COl

x = 3,92 mol de COl gaseoso

Aplicamos la ecuación de los gases ideales,

nRT
V = -- ,y sustituimos datos:

p

3,92 mol . 0,082 atm L/mol de K . 290 K
V = = 95,74 L

740/760 atm

D Se desea obtener 45 9 de cloruro de cinc haciendo reaccio-
nar un exceso de sulfuro de cinc con la cantidad suficiente
de ácido clorhídrico:

a) ¿Qué cantidad de ácido clorhídrico del 30% se consumirá?

b) ¿Qué volumen se producirá de sulfuro de hidrógeno
medido en condiciones normales de presión y tempera-
tura?

La ecuación química que representa el proceso es:

ZnS + 2 HCI ~ ZnCl, + H25

D. Los transformaciones quimicas G



a) ZnS + 2 HCI -7 ZnCI2+ H2S

(2 mal) (1 mal)

73 9 -7136,4 9

xg -7 45 9

Establecemos la siguiente relación:

73 9 de HCI 136,4 9 de ZnCl2
x 9 de HCI 45 9 de ZnCI2

x = 24,1 9 de HCI puro

La cantidad necesaria de HCI del 30 % será superior a
24,1 g. Se calcula así:

24,1 9 puros· 100 9 del 30 % d I d I-'------'''--'---------='----- = 80,3 9 e HC e 30 %
30 9 puros

b) ZnS + 2 HCI -7 ZnCl2 + H2S

136,4 9 22,4 L (en CN)

45 9 x L (en CN)

Establecemos la siguiente relación:

136,4 9 de ZnCI2 22,4 L de H2S d---'---=-----=- = . x = 7 4 L e H S
45 9 de ZnCl2 x L de H2S' r 2

lE Al calentar 13,5 9 de un bicarbonato de amonio (NH4HC03)

impuro, se obtienen 3,4 L de dióxido de carbono medido en
condiciones normales. Halla la pureza del bicarbonato de
amonio empleado (además de CO2' se obtienen NH3 y H20).

La ecuación química que representa el proceso es:

NH4HC03 -7 CO2 + H20 + NH3

79 9 -722,4 L

xg -73,4L

79 9 de NH4HC03 22,4 L de CO2
x 9 de NH4HC03 3,4 L de CO2

x = 12 9 de NH4HC03 puro

12 9 de NH4HC03 puros· 100 9 del x %--"------'---'-'-------=--- = 13,5 g; x = 88,9 %
x 9 puros (%)

iD iPJll Al reaccionar 500 9 de nitrato de plomo(ll) con 920 9
de yoduro de potasio, se obtienen 600 9 de yoduro de
plomo(ll), así como nitrato de potasio. Determina el ren-
dimiento de la reacción y establece cuál de los reactivos
está en exceso.

La ecuación que describe el proceso es:

Pb(N03h + 2 KI -7 Pbl2 + 2 KN03

Para el cálculo del rendimiento, previamente se necesita co-
nocer cuál es el reactivo que está en exceso o bien el reactivo
limitante; para ello, hacemos uso de la siguiente relación:

331,2 9 de Pb(N03) 500 9 de Pb(N03h
2 . 166 9 de KI x 9 de KI

x = 501,2 9 de KI

Como partimos de 920 9 de KI, tendremos un exceso de
920 - 501,2 = 418,8 g, que son los gramos de KIque quedan
sin reaccionar. Conocido el reactivo limitante, Pb(N03)2' se
calcula la cantidad de Pbl, que se obtendría teóricamente:

500 9 de Pb(N03)2 331,2 9 de Pb(N03h
x q de Pbl, 461,2gPb12

x = 696 9 de Pbl2teóricos

Por tanto, el rendimiento será:

rendimiento (%) =

masa de producto obtenido realmente
masa de producto obtenido teóricamente

600
= -- ·100 = 86 2 %

696 r

·100 =

e Ouímica

lE iPJll A 100 cm' de una disolución de cloruro sódico 0,5 M,
añadimos exceso de nitrato de plata (AgN03).

a) Escribe la ecuación química ajustada que describe el
proceso.

b) Averigua la masa de cloruro de plata que obtendremos
si el rendimiento de la reacción es del 55 %.

a) NaCI (ac) + AgN03 -7 AgCI + NaN03

b} Hallamos la masa de NaCl contenida en la disolución:

n = MV = 0,5 mol/L· 0,1 L = 0,05 mol

que equivale a:

0,05 mol . 58,5 g/mol = 2,9 9 de NaCI

Establecemos la siguiente proporción:

58,5 9 de NaCl 2,9 9 de NaCl
143,5 9 de AgCI x 9 de AgCl

x = 7,1 9 de AgCI se deberían obtener si el rendimiento
fuera del 100%, pero como es del 55 %, se obtendrá:

7,1 9 . 55
-'-----==10-0-= 3,9 9 de AgCl

rn iPJll Al reaccionar 50 9 de hidruro de calcio con suficiente
agua, se forman hidróxido de calcio e hidrógeno. Si el rendi-
miento de la reacción es del 60%, calcula:

a) La cantidad de hidróxido de calcio que se forma.

b) El volumen que se obtiene de hidrógeno medido a 780
mmHg y 35 -c.

a) La ecuación química que representa el proceso es:

CaH2+ 2 HP -7 Ca(OH)2+ 2 H2
(1 mol) -7 (1 mal)

42 9 -7 74 9

SO 9 -7 X 9

Establecemos la siguiente proporción:

42 9 de CaH2 = 74 9 de Ca(OH)2
50 9 de CaH2 x 9 de Ca(OH)2

x = 88,1 9 de Ca(OHh

Como el rendimiento del proceso es del 60%:

88,1 9 . 60
100 = 52,9 9 de Ca(OHh

b) CaH2+ 2 Hp -7 Ca(OHh + 2 H2
(1 mal) -7 (2 mol)

42 9 -7 2 mol

50 9 -7 X mol

Establecemos la siguiente proporción:

42 9 de CaH2 2 mol de H2 Id--=------=- = ; x = 2,4 mo e H250 9 de CaH2 x mol de H2

Puesto que el rendimiento del proceso es del 60 %:
2,4 mal· 60
---- = 1,44 mol de H2

100

Aplicando la ecuación de los gases ideales:
nRT 1,44 mol ·0,082 atm L/mol K . 308 K

V = -- = -------------
P (780/760) atm

= 35,4 L de H2

iE ¿A qué tipo de transformación pertenecen las siguientes
reacciones?

a) 4 HCI + O2 -7 2 H20 + 2 CI2
b) 2 Ba + O2 -7 2 BaO

e) 2 HgO -7 2 Hg + O2

d) Cu(N03h -7 CuO + 2 N02 + 1/2 O2



a} De sustitución simple.

b} De formación.

e} De descomposición.

d} De descomposición.

Completa estas reacciones, ajústalas, y especifica a qué
tipo pertenecen:

a} ... + Cr203 --7 AI203 + ...
b} H20 + 503 --7 •••

e} H2+ ... --7NH3

a} 2 Al + Cr.O, --7 AI203 + 2 Cr

Esuna reacción de sustitución.

b} H20 + 503 --7 H2SO.

Esuna reacción de combinación.

e} 3 H2 + N2 --7 2 NH3
Esuna reacción de formación.

Indica el número de oxidación de cada uno de los elementos
de los siguientes compuestos: O2, H2S, FeH3,03, NO;, CaC03.

o +1-2 +3 -1 o +5 -2 +2+4-2

O2; H2S; FeH3;03;NO~;CaC03

Describe el proceso que tiene lugar cuando un clavo de
hierro se deja durante mucho tiempo a la intemperie.

Se oxida según el proceso:

4 Fe +3 O2 --72 FeP3

En la descomposición de 2 mol de clorato de potasio se
obtienen 3 mol de oxígeno gaseoso y 2 mol de cloruro de
potasio sólido. Sabiendo que el proceso anterior desprende
89,6 kJ, escribe la ecuación termoquímica que lo representa
y calcula la energía desprendida al descomponer 112,5 g de
KC103·

La ecuación termoquímica es:

2 KCI03--7 2 KCI(s) + 3 O2 (g) !lE = -89,6 kJ

Hallamos la masa molar del KCI03 = 122,5 q/rnol.

La cantidad que muestra el enunciado equivale a 0,92 mol;
por consiguiente:

2 mol 89,6 kJ
0,92 mol =~; x =41,2 kJ desprendidos

Cuando se forma 1 mol de óxido de nitrógeno(II), NO (g), a
partir de sus elementos gaseosos y en condiciones de
1 atm de presión ya 25°C, se dice que tlHt 90 kJ. Escribe la
ecuación termoquímica que lo representa.

1/2 N2 (g) + 1/2 O2 (g) --7 NO (g) tlHt = 90 kJ

Clasifica las siguientes reacciones de menor a mayor velo-
cidad:

a} CH. (g) + 2 O2 (g) --7CO2 + 2 H20 (g)

b} 2 KCI03 (s) --72 KCI (s) + 3 O2 (g)

e} 2 KCl03 (s) + calor --7 2 KCI (s) + 3 O2 (g)

d} 2 KCl03 (s) + calor + Mn02 (s) --7 2 KCI (s) + 3 O2 (g) +
+ Mn02(s)

a} (es entre gases) > d} (temperatura alta y catalizador) > e}
(temperatura alta) > b} (es muy lenta, porque el reactivo es
sólido y se descompone muy despacio).

Define materia prima (utiliza Internet o un diccionario) y
clasifica en distintos grupos las materias primas que han
aparecido en el epígrafe 5, escribiendo tres ejemplos de
cada una de ellas.

Materia prima es todo aquel sistema material que no ha sufri-
do ningún cambio previo al proceso al que se le va a tratar; es

decir, son los sistemas
las acciones de la línea de proa c
industria.

Materias primas naturales, obtenidas del medioambieme: é

aire, del que se toma el oxígeno y el nitrógeno; el agua, del
que se obtiene hidrógeno y la tierra, de la que saca petróleo,
carbón, azufre y minerales; además de madera, grasas, frutos
y alcaloides que se extraen de los seres vivos.

Materias primas sintéticas, originadas en las industrias de
base:amoníaco, ácido sulfúrico, etanol, hidróxido de sodio, etc.

Materias primas de recuperación, aquellas que provienen de
materiales o compuestos capaces de ser reciclados tales
como papel, cartón, vidrio y embases

rn Enumera ventajas e inconvenientes de la industria química.

Ventajas: los productos obtenidos hacen que la vida sea más
cómoda (ropa de calidad, alimentos suficientes, ocio, produc-
tos de limpieza, etc.) y se alargue un tiempo mayor (medica-
mentos, dietas saludables, cremas corporales, etcétera).

Inconvenientes: contaminación medioambiental: deterioro
del medio ambiente en la extracción de las materias primas,
subproductos contaminantes, efectos nocivos de estos pro-
ductos, contaminación atmosférica debido a las fuentes de
energía empleadas, etc.

rn ¿A qué tipo de industria pertenece la fabricación del amo-
níaco por el método de Haber y la obtención de ácido sul-
fúrico por el método de contacto o el de las cámaras de
plomo? ¿Qué tipo de materias primas se utilizan en ambos
casos?

La fabricación industrial del amoníaco y la del ácido sulfúrico
pertenecen a las denominadas: industrias pesadas o de base.

Materias primas naturales. Parael amoníaco, H2 del agua y N2

del aire y para el ácido sulfúrico, S o minerales sulfurados de
la tierra, O2 del aire y H20.

fE Cita cuatro ejemplos de reacciones químicas de interés
biológico. Puedes utilizar Internet.

Respiración celular, fotosíntesis, fermentaciones, reacciones
metabólicas, etcétera.

Cuestiones y problemas (páginas154/155)

Reacción y ecuación química
O ¿Cuál es la diferencia existente entre mezcla y reacción

química?

Las mezclas son combinaciones de dos o más sustancias
puras que no están químicamente unidas, por lo que cada
una mantiene su propia composición y propiedades. Una
reacción química es un proceso en el que una o más sustan-
cias (reactivos) se transforman en otra u otras sustancias de
distinta naturaleza (productos).

O ¿Cuál es la principal diferencia entre ecuación química
y reacción química?

Una ecuación química es la representación, en el papel o en
la pizarra, del proceso real de una reacción química.

D ¿Qué significa ajustar una ecuación química? ¿Por qué es
necesario hacerlo?

Ajustar una ecuación química consiste en encontrar unos coe-
ficientes que, colocados delante de las fórmulas, consigan que
se verifique la ley de conservación de la masa o de Lavoisier.
Esnecesario hacerlo para poder calcular estequiométricamente
las cantidades de sustancias.

6. Los transformaciones químicos CD



D Ajusta las siguientes ecuaciones químicas:

a) Ca(OH)2 + HN03 ~ Ca(N03b + H20

b) HBF4+ H20 ~ H3B03+ HF

c) C4H,o+ O2~ CO2+ H20

d) CU(N03)2~ CuO + N02 + O2
a) Ca(OH)2+ 2 HN03 ~ Ca(N03)2+ 2 H20

b) HBF4+ 3 Hp ~ H3B03+ 4 HF

e) C4HlO+ 13/2 O2~ 4 CO2+ 5 H20

d) CU(N03)2~ CuO + 2 N02 + 1/2 O2

o Escribe las ecuaciones ajustadas que representan las reac-
ciones químicas que se describen a continuación:

a) Al calentar carbonato de amonio se libera amoníaco,
dióxido de carbono yagua.

b) Al calentar óxido de mercurio(lI) sólido, este se descom-
pone y produce mercurio líquido y oxígeno gaseoso.

e) El cloruro de hierro(1I1) reacciona con el cloruro de esta-
ño(ll) para producir cloruro de hierro(ll) y cloruro de
estaño\\\I).

a) (NH4hC03~ 2 NH3+ CO2+ Hp

b) 2 HgO (s) ~ 2 Hg (1) + O2(g)

e) 2 FeCl3+ SnCI2-7 2 FeCl2-7 SnCI4

O Completa y ajusta las reacciones entre:

a) El ácido clorhídrico y el hidróxido de calcio.

b) El ácido fluorhídrico y el hidróxido de aluminio.

a) Ca(OH)2+ 2 HCI -7 CaCI2+ 2 H20

b) AI(OH)3+ 3 HF -7 A/F3 + 3 H20

~ Escribe la ecuación iónica de la reacción, en disolución, del
yoduro de potasio con el nitrato de plomo(lI) para dar ni-
trato de potasio y yoduro de plomo(II).

2 K+ + 2 1- + Pb2++ 2 NO~ -7 2 K+ + 2 NO~ + 2 1- + Pb2+

Estequiometría

U ¿Qué se entiende por estequiometría?

Estequiometría son todos aquellos cálculos aritméticos que
se han de realizar en el estudio de una reacción química.

D «Lee», en gramos, las siguientes reacciones:

a) 2 Al + 3 Br2-7 2 AIBr3

b) 2 Al + 6 HCI -7 2 AICI3+ 3 H2

a) 54 9 de aluminio reaccionan con 480 9 de broma para dar
534 9 de bromuro de aluminio.

b) 54 9 de aluminio reaccionan con 219 9 de cloruro de
hidrógeno para dar 267 9 de cloruro de aluminio y 6 9 de
hidrógeno.

iE «Lee»,en moles, las reacciones del ejercicio anterior.

a) 2 mol de aluminio reaccionan con 3 mol de bromo para
dar 2 mal de bromuro de aluminio.

b) 2 mol de aluminio reaccionan con 6 mol de cloruro de hi-
drógeno para dar 2 mal de cloruro de aluminio y 3 mal de
hidrógeno.

rn Determina las moléculas de oxígeno que se formarán a
partir de 1025moléculas de agua oxigenada.

2 HP2 -7 2 Hp + O2
Como por cada 2 moléculas de agua oxigenada se produce
una de oxígeno, por cada 1025moléculas de agua oxigenada
se producirán 1025/2moléculas de oxígeno.

G Ouímico

lE El óxido de hierro(lI) (s) reacciona con el monóxido de car-
bono (g) para originar hierro (1)y dióxido de carbono (g).
Ajusta la reacción y contesta las siguientes preguntas:

a) ¿Qué cantidad de CO2se forma por cada 5 mol de hierro
que se originan?

b) ¿Qué cantidad de CO se necesita para producir 15 mol
de hierro?

FeO (s) + CO (g) -7 Fe (1) + C02 (g)

a) Por cada mal de Fe se forma 1 mal de CO2;entonces, por
cada 5 mal de Fe se formarán 5 mal de CO2.

b) Se necesita 1 mal de CO para formar 1 mal de Fe; enton-
ces, 15 mal de Fe necesitarán 15 mal de CO.

iI] ~ El hierro y el azufre reaccionan mediante calenta-
miento para formar sulfuro de hierro(lIl).

a) Escribe y ajusta la ecuación que representa el proceso.

b) Calcula los átomos de hierro que reaccionan con un mol
de átomos de azufre.

e) ¿A cuántos gramos de hierro equivalen esos átomos?
Q'/ .2re T- .7J -7'1"22.1;

b) Establecemos la siguiente proporción:

Si 3 mal de átomos de S reaccionan con 2 . 6,022 . 1023

átomos de Fe, con 1 mal de átomos de S reaccionarán
x átomos de Fe

x = 2/3 . 6,022 . 1023átomos de Fe =
= 4,01 . 1023átomos de Fe

e) Si 1 mal de Fe equivale a 6,022 . 1023átomos de Fe,
4,01 . 1023átomos de Fe equivaldrán a 0,666 mol de Fe;
entonces:

1 mol de Fe
56g de Fe

0,666 mal de Fe. x = 37,3 9 de Fe
xgdeFe r

iE ¿Qué masa de oxígeno se necesita para quemar 30 g de
etanol (C2HsOH)? En condiciones normales, ¿qué volumen
de dióxido de carbono se desprende?

C2HsOH+ 3 O2-7 2 CO2+ 3 H20

Establecemos las siguientes relaciones:

_4_6-=g~d_e_C-,2,-H-=.50_H30 9 de C2HsOH- ; x = 62,6 9 de O2
96 9 de O2 x 9 de O2

_4_6"",g_d_e_C..=2_H,,-P_H_30 9 de C2H50H- ; x = 29,2 L de CO22 . 22,4 L de CO2 x L de CO2

W Calcula la masa de amoníaco que puede obtenerse con
10 L de hidrógeno medidos en condiciones normales y con
exceso de nitrógeno, si el rendimiento de la reacción es del
70%.

N2+ 3 H2-7 2 NH3
Aplicamos la siguiente relación:

3 . 22,4 L de H2 10 L de H2---'----" - ; x = 5,06 9 de NH32 . 17 9 de NH3 x 9 de NH3
Pero como el rendimiento de la reacción es del 70 %, enton-
ces 5,06 9 . 70/100 = 3,5 9 de NH3·

üJE ~ Se tratan 200 g de carbonato de calcio con una diso-
lución 4 M de HC!. Calcula:

a) El volumen de disolución necesario para que reaccione
todo el carbonato.

b) El volumen de CO2 obtenido a 15°C y 750 mmHg.

a) CaC03 + 2 HCI -7 CaCl2+ CO2 + H20

100 9 de CaC03 200 9 de CaC03 I---="------=- - ; X = 146 9 de HC
73 9 de HCI x 9 de HCI



Entonces:

n = 146 9 = 4 mal de HCI
36,5 g/mal

n
Como M = V' entonces, el volumen es:

n 4 mal
V = - = = 1 L de disolución

M 4 mol/L
100 9 de CaC03 200 9 de CaC03

b} ; x = 2 mal de CO21 mal de CO2 x mal de CO2

Como pV = nRT. entonces, el volumen será:

V = nRT/ p; sustituimos datos:

2 mal . 0,082 atm L/mal K . 288 K
V = = 4786 L

(750/760) atm '

W los carbonatos de metales pesados se descomponen por el
calor en dióxido de carbono y el óxido del metal correspon-
diente. Calcula la masa de cal viva (CaO)que se obtiene al ca-
lentar 100 kg de piedra caliza que contiene un 80% de CaC03.

CaC03-7 CaO + CO2

100 kg de caliza contienen: 100 . 80/100 = 80 kg de CaC03
Establecemos la siguiente relación:

100 9 de CaC03 80000 9 de CaC03
56 9 de CaO x 9 de CaO
x = 44 800 9 de CaO = 44,8 kg

Se mezclan dos disoluciones, una de AgN03 y otra de NaCl,
cada una de las cuales contiene 20 9 de cada sustancia. Ha-
lla la masa de AgCI que se forma.

AgN03 + NaCl -7 NaN03 + AgCl

Hay que encontrar el reactivo limitante. Para ello, establece-
mos la siguiente relación estequiométrica:

170 9 de AgN03 reaccionan con el NaCl suficiente para dar
143,5 9 de AgCI.

20 9 de AgN03 reaccionarán con una cantidad inferior a 20 9
de NaCl para dar x 9 de AgCI:

x = 16,9 9 de AgCI

El reactivo limitante es, pues, el AgN03.

En la oxidación de 80 9 de hierro con el suficiente oxígeno
se obtienen 95 g de óxido de hierrollll). Determina:

a} El rendimiento de la reacción.

b} la cantidad de hierro que no se ha oxidado.

a} La ecuación que describe el proceso es:

4 Fe + 3 O2 -7 2 Fe203
(4 mal) (2 mal)

223,2 9 -7319,2 9

80 9 -7 xg

223,2 9 de Fe 319,2 9 de FeP3-....:......::...----''--''-; x = 114,4 9 de FeP3
80 9 de Fe x 9 de FeP3

Como tan solo se obtienen 95 9 de Fe203,el rendimiento
será:

114,4 9 de FeP3 95 9 de Fe203_-"-_--=c...=.. x = 83 %
100% x%'

b} 4 Fe + 3 O2 -7 2 FeP3

(4 mal) (2 mal)

223,2 9 -7319,2 9

x 9 -7 95 9
223,2 9 de Fe 319,2 9 de Fep3-"""'---.::<....----=-~; X = 66,4 9 de Fe

x 9 de Fe 95 9 de Fe203

Por consiguiente sobran:

80 9 - 66,4 9 = 13,6 9 de Fe

~ El clorobenceno, C6HsCl,es un compuesto orgánico que se
emplea para obtener insecticidas, desinfectantes, limpia-
dores ... e incluso aspirina. Sabiendo que se obtiene a
partir de la siguiente reacción: C6H6+ CI2 -7 C6HsCI+ HCI,
averigua la cantidad de benceno (C6H6) que es necesaria
para obtener 1 kg de C6HsCI, si el rendimiento es del 70 %.

C6H6+ CI2-7 C6HsCI+ HCI

Establecemos la siguiente relación:

78 9 de C6H6 x 9 de C6H6
112,5 9 de C6HsCl (1 000 . 100/70) 9 de C6HsCl

x = 990,5 9 de C6H6

m Un mineral contiene un 80% de sulfuro de cinc. Calcula la
masa de oxígeno necesaria para que reaccionen 445 g de
mineral (se forma óxido de cinc y dióxido de azufre).

2 ZnS + 3 O2 -7 2 ZnO + 2 502

Calculamos la masa de ZnS que contiene el mineral:

80
445 9 . 100 = 356 9 de ZnS

Establecemos la siguiente relación:

2 . 97,4 9 de ZnS 356 9 de ZnS
--=----. x = 175,4 9 de O23 . 32 9 de O2 x 9 de O2 '

rn ¿Qué volumen de disolución de ácido sulfúrico, H2SO.,
0,1 M se necesita para neutralizar 10 ml de disolución 1 M
de NaOH?

2 NaOH + H2SO. -7 Na2SO. + 2 Hp

n (NaOH) = VM = 0,01 L· 1 mol/L = 0,01 mal de NaOH

Establecemos la siguiente relación:

2 mal de NaOH 0,01 mal de NaOH
1 mal de H2SO. x mal de H2SO.

x = 0,005 mal de H2SO.
n 0,005 mal

Como V = -, V = = 0,05 L = 50 mL
M 0,1 mol/L

rn la combustión completa del etanol genera dióxido de car-
bonoyagua.

a} Calcula las moléculas de agua que se producirán cuando
se quemen 15 moléculas de dicho alcohol.

b} ¿Qué cantidad de etanol reaccionará con 5,1 . 1024 mo-
léculas de oxígeno?

C2HsOH + 3 O2 -7 2 CO2 + 3 Hp

a} Por cada molécula de C2HsOH se obtienen 3 moléculas de
Hp; por consiguiente, por cada 15 moléculas de C2HsOH
se obtendrán 45 moléculas de H20.

b} Establecemos la proporción:

1 mal de C2HsOH
3 . 6,022 . 1023 moléculas de O2

x mal de C2HsOH
24 I ' Id; x = 2,82 mal de C2HpH5,1 . lOmo ecu as e O2

Clases de reacciones químicas
fE ¿Qué tipos de reacciones químicas conoces?

• Reacciones de formación o de síntesis.

• Reacciones de descomposición.

• Reacciones de sustitución.

• Reacciones de neutralización.

• Reacciones de oxidación-reducción.

6. Los transformaciones químicos G



~ ¿Qué es un ácido? ¿Qué es una base?

Ácido es toda sustancia que disuelta en agua se disocia libe-
rando iones H+. Base es toda sustancia que disuelta en agua
se disocia liberando iones OW.

&1l ¿Qué se entiende por número de oxidación de un elemento
en un compuesto?

Número de oxidación de un elemento en un compuesto es la
carga (real o formal) que tendría suponiendo que el compues-
to estuviera formado exclusivamente por enlaces iónicos.

rn ¿Qué significa reducción? ¿Voxidación?

Todo proceso en el que se ganan electrones se llama reduc-
ción. Ven el que se pierden electrones se llama oxidación.

~ Escribe la ecuación química (ajustada) correspondiente a la
neutralización del ácido sulfúrico y el hidróxido de aluminio.

3 H2S04+ 2 AI(OHh -7 AI2(S04h+ 6 Hp

~ Calcula el número de oxidación de cada uno de los elemen-
tos que intervienen en los compuestos o ion es que forman
parte de las reacciones químicas que se citan a continuación:

a) H2 (g) + Cl2 (g) -7 2 HCI (g)

b) 3 N02 (g) + H20 (1)-7 2 HN03 (1)+ NO (g)

e) 4 NH3 (g) + 3 O2 (g) -7 2 N2 (g) + 6 H20 (g)

d) 3 Ag+ (aq) + PO!- (aq) -7 Ag3P04 (s)
o o +1-1

a) H2(g) + CI2(g) -7 2 HCI (g)
+4-2 -+-1 f 5-2 +2-2+1-2

b) 3 N02 (g) + HP (1)-7 2 HN03 (1)+ NO (g)
-3+1 o o +1-2

e) 4 NH3 (g) + 3 O2(g) -7 2 N2(g) + 6 Hp (g)
+1 +5-2 +1 +5-2

d) 3 Aq" (aq) + POr (aq) -7 A93P04(s)

rnJ Una de las reacciones del ejercicio anterior no es de tipo
redox; ¿de cuál se trata?

La d). Los números de oxidación no cambian. No se produce
oxidación ni reducción.

Energía de las reacciones químicas

m ¿Mediante qué mecanismo unas sustancias se transforman
en otras nuevas?

La teoría de colisiones explica la ruptura y formación de enla-
ces. Por la teoría cinético-molecular sabemos que las molécu-
las están en continuo movimiento, chocando entre sí y con
las paredes del recipiente que las contiene. Los choques en-
tre moléculas son los causantes de las rupturas de enlaces.
Paraque el choque sea eficaz y rompa enlaces:

• Las moléculas deben tener suficiente energía cinética.

• Deben chocar con una orientación adecuada.

rn ¿Cómo se clasifican las reacciones químicas desde el punto
de vista energético?

Endotérmicas y exotérmicas.

rn ¿A qué se llama calor de reacción?

Calor de reacción es la energía que se desprende o se absorbe
en una reacción química. Normalmente, se mide en kJ/mol.

rn ¿Qué es y qué signo tiene la variación de entalpía de una
reacción?

La variación de entalpía de una reacción es la energía absor-
bida o desprendida en un proceso químico cuando este su-
cede a presión constante: t1H = -¿Hp,oductos - -¿H,.activos

Su signo es positivo en reacciones endotérmicas y negativo
en reacciones exotérmicas.

e Ouímico

W ¿A qué se llama complejo activado? ¿Qué es la energía de
activación?

El complejo activado es un agregado inestable que constitu-
ye un estado de transición entre los reactivos y los productos.
En este agregado, los enlaces entre los átomos de los reacti-
vos quedan debilitados, y los enlaces entre los átomos de los
productos se encuentran en proceso de formación.

Para que pueda formarse el complejo activado, se precisa
una energía mínima llamada energía de activación. A partir
de ese estado, el complejo activado puede derivar tanto ha-
cia los reactivos como hacia los productos. En el perfil ener-
gético de una reacción, el complejo activado corresponde
con el máximo de energía.

m En la reacción entre el nitrógeno y el hidrógeno para for-
mar amoníaco, ¿qué enlaces se rompen y cuáles se forman?

Se rompe un enlace triple en la molécula de nitrógeno y un
enlace sencillo en la molécula de hidrógeno y se forman tres
enlaces sencillos en la molécula de amoniaco.

rn Representa, dibujando las moléculas, la reacción del ejerci-
cio anterior.

N2+ 3 H2-7 2 NH3

EIiJ Justifica, haciendo referencia a las entalpías de formación,
por qué algunas reacciones son endotérmicas, mientras
que otras son exotérmicas.

Serán endotérmicas aquellas reacciones en las que se cumpla
esta relación:

-¿t1Hp,oductos > -¿t1H,.activos

Esdecir, aquellas en donde la energía aportada para romper
enlaces es superior a la energía liberada al formarse enlaces
nuevos.

Seráexotérmica en caso contrario.

~ Rep.resenta las siguientes reacciones termoquímicas en
diagramas de entalpía:

a) HgO (s) -7 1/2 O2 (g) + Hg (1)

b) H2 (g) + 1/2 O2 (g) -7 H20 (1)

a)

E

reacción endotérmica

111/2 O, + Hg tlH> O
..- .... -. - - -- - - - - - - ----- - - - - -- - - - - - - --

HgO

sentido de la reacción

b)

reacción exotérmica

E

__ ~: _~_1:~_~~ \: - -- - - - - -- - - - fH < O
H,O

sentido de la reacción



~ Teniendo en cuenta que la variación de entalpía de forma-
ción del HCI (g), tlHt = -92,3 kJ/mol, escribe la ecuación
termoquímica correspondiente a la formación de 2 mol de
HCI a partir de sus elementos (H2 y CI2).

H2 (g) + CI2 (g) -7 2 HCI (g) tlHt = -184,6 k.J

m Representa en una misma gráfica entalpía-sentido de reac-
ción una reacción exotérmica lenta y otra rápida.

a) Aplicando la ecuación 6.2:

tlH = "LtlHproductos - "LtlHreactivos
- 874 k.J= [2 mol . (- 393,5 k.J/mol) +

+ 2 mol . (- 285,6 k.J/mol)] - [tlH" + Ok.J/mol]

tlH" = -484,2 k.J

b) Observando el valor de la entalpía de formación estándar
del CO2 (C + O2 -7 CO2), podemos concluir que la combus-
tión de 1 mol de carbono produce 393,5 k.J.Como un mol
de C equivale a 12 g, la combustión completa de 1 kg de C
producirá:reacción lenta

reacción rápida
E

- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - - _:':":J_ __

productos

sentido de la reacción

W Representa en una misma gráfica entalpía-sentido de reac-
ción una reacción endotérmica lenta y otra rápida.

E
'---+--+ reacción rápida

reactivos

sentido de la reacción •

1 000 9 . 393,5 k.J= 32 792 k.J
12 9

Observando el valor del calor de combustión del C2H.02, po-
demos concluir que la combustión de 1 mol de este com-
puesto produce 874 k.J.Como un mol de C2H.02, equivale a
60 g, la combustión completa de 1 kg de C2H.02, producirá:

1 000 9 . 874 k.J = 14566,7 k.J
60 9

Por consiguiente, produce más calor la combustión de 1 kg
de carbono.

l:iIiJ ~ Sabiendo que 2 AI203 (s) -74 Al (s) + 3 O2 (g), tlw =
= 3339,6 kJ, calcula:

a) El calor de formación del trióxido de dialuminio.

b) Cuánto valdrá el calor desprendido, a 1 atm y 25 °C, al
formarse 10 g de trióxido de dialuminio.

a) Aplicando la ecuación 6.2:

tlH = "LtlHproductos - "LtlHreactivos; tenemos:
3339,6 k.J= [O] - [2 tlH"]; tlH" = -1 669,8 k.J/mol

b) Establecemos la proporción:

102 g/mol de AIP3 lag de AIP3 k.J-~-~~'x= 1637
1669,8 k.J x k.J' t

m ~ Escribe las ecuaciones químicas correspondientes a
los procesos de formación, a partir de sus elementos, del
dióxido de carbono, el agua y el ácido tórmico (ácido meta-
noico), así como la reacción de combustión del ácido fórmico.
A continuación determina la entalpía de combustión de este
ácido. Datos: tlHt (C02) = -393,5 kJ/mol; tlH¡" (H20) (1) =
= -285,6 k.J/mol; tlH'f(HCOOH) = -415 k.J/mol

C + O2 -7 CO2

H2 + 1/2 O2 -7 Hp

C + O2 + H2 -7 HCOOH

HCOOH + 1/2 O2 -7 CO2+ Hp

Aplicamos la ecuación 6.2:

tlH = "LtlHproductos - "LtlHreactivos; tenemos:
tlH = [1 mol . (- 393,5 k.J/mol) + 1 mol . (- 285,6 k.J/mol)] -

- [1 mol (-415 k.J/mol) + O]= - 264, 1 k.J

Velocidad de reacción

~ ¿Cómo puede medirse la velocidad de una reacción?

La velocidad de una reacción puede obtenerse midiendo la
disminución de concentración de uno de los reactivos o el
aumento de concentración de uno de los productos en la
unidad de tiempo.

~ Enuncia y explica los factores que alteran la velocidad de
una reacción química.

Los factores que alteran la velocidad de una reacción química
son:

Naturaleza de los reactivos. Las reacciones entre disoluciones
iónicas son muy rápidas, pues consisten simplemente en la

6. Los «oosrorrnocíones oulmícos CD

Sabiendo que C (s) + 1/2 O2 (g) -7 CO (g) implica que tlHt =
= -110,5 kJ, calcula el calor desprendido a 25 °C y 1 atrn,
cuando se forman 20 g de CO (g).

Como las condiciones de presión y temperatura son idénti-
cas, podemos establecer la siguiente proporción:

28 9 de CO 20 9 de CO
--=---; x = 78,9 k.Jdesprendidos

110,5 k.J x k.J

Sabiendo que H2 (g) + Br2 (1) -72 HBr (g), tlH¡" = -72,8 kJ,
calcula la variación de entalpía de formación del HBr.

Si al formarse dos moles de HBr se desprenden 72,8 k.J,al
formarse 1 mol se desprenderán 36,4 k.J.

Cuando se quema un mol de etanol (C2HPH) a 298 KYpre-
sión constante, se libera 1 365 kJ de calor. Escribe la ecua-
ción termoquímica correspondiente y calcula la variación
de entalpía.

C2HsOH (1) + 3 O2 (g) -7 2 CO2 (g) + 3 Hp (1); -1 365 k.J

tlH = -1365 k.J

El calor de combustión del ácido acético (ácido etanoico)
líquido es -874 kJ/mol. Sabiendo que las entalpías de
formación estándar del dióxido de carbono gas y del agua
líquida son, respectivamente, -393,5 y -285,6 k.J/mol:

a) Determina la entalpía de formación estándar del ácido
acético líquido.

b) ¿Qué producirá más calor: la combustión de 1 kg de car-
bono o la de 1 kg de ácido acético?

C2H.o2 + 2 O2 -7 2 CO2 + 2 H20



reagrupación de iones. También son rápidas aquellas en las
que únicamente hay un intercambio de electrones de unos
iones a otros, así como las reacciones exotérmicas que se dan
entre sustancias gaseosas, una vez adquirida la energía de
activación necesaria.

Concentración de 105 reactivos. Según la teoría cinético-mo-
lecular, el número de choques es proporcional a la concen-
tración de cada uno de los reactivos que intervienen en la
reacción.

Superficie de contacto. En las llamadas reacciones heterogé-
neas, los reactivos están en fases diferentes, y como la reac-
ción solo se da en la superficie de contacto, la velocidad de
reacción va a depender directamente del tamaño de este
área de contacto. Espor este motivo por el que los reactivos
sólidos se suelen triturar. Y las reacciones entre gases, o entre
sustancias en disolución, son rápidas, pues el grado de divi-
sión es el máximo posible.

Temperatura. La velocidad de las reacciones está fuertemente
influida por la temperatura. Muchas reacciones que a tempe-
ratura ordinaria tienen una velocidad casi nula alcanzan una
gran velocidad con un ligero aumento de la temperatura, por
ejemplo las combustiones. La explicación es sencilla: al au-
mentar la temperatura, incrementa la energía cinética media
y se eleva también el número de moléculas que alcanzan la
energía de activación.

Catalizadores. Los catalizadores son sustancias que modifican
mucho la velocidad de las reacciones, sin que ellos mismos
experimenten ninguna variación química permanente y sin
que modifiquen la cantidad de producto formado. Su acción
se llama catálisis.

La variación de la velocidad se debe a que el catalizador cam-
bia el curso de la reacción y hace que esta transcurra por un
camino nuevo, de menor energía de activación (catalizadores
positivos) o de mayor energía de activación (catalizadores ne-
gativos o inhibidores).

G> Ouímico

W Indica qué harías para aumentar la velocidad de la reacción
que tiene lugar entre el CaC03 (s) Y una disolución de HCI.

CaC03 + 2 HCI -7 CaCl2+ CO2+ H20

• Triturar el carbonato.

• Aumentar la concentración de HC!.

• Utilizar algún catalizador.

• Retirar alguno de los productos obtenidos.

rn ¿Por qué el hierro finamente dividido comienza a arder a
menor temperatura que una barra de dicho material?

Por la mayor superficie de contacto que ofrece al 02'

W ¿Cuál es el mecanismo de actuación de los catalizadores?

Llevar a la reacción por un camino distinto, de menor energía
de activación (o de mayor energía de activación, si es un inhi-
bidor).

Química industrial
W Busca semejanzas y diferencias entre la química de labora-

torio y la industrial.

Semejanzas: ambas estudian a pequeña escala el desarrollo
de una determinada reacción química: mecanismo del proce-
so, condiciones más favorables, etc.

Diferencias: la química industrial trabaja con grandes canti-
dades de materias primas a la vez que obtiene grandes canti-
dades de productos químicos, por lo que necesita de una red
de transporte y unas instalaciones muy espaciosas (depó-
sitos, tanques, hornos, etc.); mientras que la química de labo-
ratorio no precisa ni esas masivas cantidades de productos,
ni la red de transporte ni las grandes instalaciones.

~ ¿Qué es la química verde?

La química verde es una rama de la química que trata de
diseñar nuevos procesos con los que obtener los mismos o
mejores productos químicos que los de ahora, reduciendo o
eliminando el uso y producción de sustancias que puedan
dañar la salud de las personas o el medio ambiente.



Evaluación (página 156)

Señala la respuesta correcta en cada uno de los ejercicios:

1. Las reacciones químicas se producen siempre que:

a) Se mezclan dos sustancias distintas.

b} Tienen lugar choques entre las moléculas de los reactivos.

~ e} Se consigan romper los enlaces de las moléculas de los
reactivos.

2. De las siguientes ecuaciones químicas, indica cuáles están
ajustadas:

a} HCI + 2 Zn ~ ZnCI2 + H2

b) 2 Fe + 3 O2 ~ Fe203

~ e} H20 + N20S ~ 2 HN03

3. La masa de oxígeno necesaria para que 15 g de monóxido
de nitrógeno se transformen totalmente en dióxido de
nitrógeno es:

a} 16 g

~ b) 8g

e} 32 g

4. En condiciones normales, el volumen de hidrógeno que se
requiere para formar un mol de amoníaco es:

~ a} 33,6 L
b) 22,4 L

e) 44,8 L

5. El volumen de oxígeno, a 25°C y 0,9 atm, que hace falta
para formar 243 g de óxido de magnesio a partir de un ex-
ceso de magnesio es:

~ a} 81,45 L

b} 2,23 L

e} 40,52 L

6. Indica cuáles de las siguientes reacciones quí
de oxidación-reducción:

a) 2 NaOH + H2S04 ~ Na2S04 + 2 H20

~ b} 2 KCI03 ~ 2 KCI + 3 O2

e} CaC03 + CaO + CO2

7. El número de oxidación del S en el ion HSO~es:

a} -1

~ b} +6

e} -4

so

8. Una reacción es endotérmica si:

a} La energía aportada para romper enlaces es inferior a
la energía liberada al formarse los nuevos enlaces.

b} La variación de entalpía es negativa.

~ e) La energía aportada para romper enlaces es superior
a la energía liberada al formarse los nuevos enlaces.

9. Sabiendo que para la reacción H,02 (g) ~ H2 (g) + O2 (g)
tlH = -196 kJ, el calor desprendido cuando se descom-
pone 5 g de peróxido de hidrógeno es:

a} 34 kJ

b} 98 kJ

~ e} 28,8 kJ

10. La combustión del carbono es una reacción exotérmica;
sin embargo:

~ a} Necesita energía para producirse.

b} Un catalizador la haría más exotérmica.

e} Si trituramos el carbono, sería más exotérmica.

6. Los transformaciones quimicas _

















































































1. La naturaleza del calor 
páginas 324/325

2. Medida del calor: capacidad
calorífica y calor específico  

páginas 326/327   

3. Medida del trabajo en los
procesos termodinámicos   

páginas 328/329 

4. Criterio de signos para el calor
y el trabajo mecánico  

página 330 

5. El primer principio 
de la termodinámica 

página 331 

6. Algunas consecuencias 
del primer principio   

páginas 332/335 

3.1. Medida del trabajo mediante
diagramas presión-volumen    

página 329

6.1. El primer principio 
en los procesos adiabáticos   

página 332

6.2. El primer principio 
en los procesos a volumen constante

(procesos isócoros) 
página 333 

6.3. El primer principio 
en los procesos a presión constante

(procesos isobáricos) 
página 334 

6.4. El primer principio 
en los procesos a temperatura

constante (procesos isotérmicos) 
página 334 

6.5. Relación entre cp y cv para 
los gases ideales 

página 335

Ideas claras 
página 341

14713. Calor y Termodinámica

Calor y Termodinámica

E S Q U E M A  D E  L A  U N I D A D

1.1. Historia y evolución del concepto 
página 324 

1.2. El equivalente entre trabajo
mecánico y calor 

página 325 

1.3. Precisiones sobre calor y trabajo
mecánico 

página 325 

5.1. El primer principio 
y la conservación de la energía    

página 331

7. Restricciones naturales
al primer principio

páginas 336/338
7.1. El ejemplo de las máquinas

térmicas 
páginas 336/337 

7.2. El segundo principio 
de la termodinámica

páginas 337/338

7.3. Entropía y degradación 
de la energía

página 338 

7. El primer principio 
de la termodinámica 

páginas 311/315 

8. Fuentes de energía
aprovechable

páginas 339/340
8.1. Fuentes de energía renovables

página 339

8.2. Fuentes de energía no renovables
página 340

9. El problema energético 
y la necesidad del ahorro

páginas 340

0B1FQSOL.13  1/8/08  17:09  Página 147



148 Física
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Cuestiones previas (página 323)

1. Indica los enunciados que consideres correctos, referidos al
calor:

a) Los cuerpos que están a mayor temperatura contienen
más calor.

b) El calor es una sustancia que se transmite de los cuerpos
con mayor temperatura a los de menor temperatura.

c) El calor es un medio de transferir energía de un cuerpo a
otro cuando sus temperaturas son distintas.

Es interesante ver qué ideas previas tienen los alumnos acer-
ca del concepto de calor, pues los errores referidos a él están
muy extendidos. La idea de que es algo contenido en los
cuerpos está demasiado arraigada. Uno de los objetivos de
esta unidad es que entiendan que solo tiene sentido hablar
de calor como consecuencia de una interacción entre dos
cuerpos o sistemas a diferente temperatura, que se manifes-
tará en forma de transferencia de energía en las fronteras de
ambos cuerpos o sistemas. De las tres preguntas que se plan-
tean en el texto, la correcta es la c).

2. ¿Puede transmitirse calor de un cuerpo con menor tempe-
ratura a otro con mayor temperatura? 

a) No, nunca.

b) Sí, si la masa del de menor temperatura es mucho mayor
y contiene más cantidad de calor.

Se trata de una pregunta «con trampa». Si se tiene claro el
concepto de calor, se deducirá que la única respuesta correc-
ta es la a). La b) entraría en contradicción con el 2.° principio
de la termodinámica.

Actividades (páginas 325/340)

Si suponemos que la cubeta de Joule contiene 3 L de agua
y una sola pesa de 25 kg, que se deja caer desde una altura
total de 5 m, ¿cuánto aumentará la temperatura del agua? 

La energía potencial inicial de la pesa acaba siendo transferi-
da en forma de calor a la cubeta de agua, lo que produce un
aumento de la temperatura de esta. Así:

mgh � maqce�T ⇒ �T � �
m

m

a

g

qc

h

e

� � 0,098 °C

Para ello, hemos expresado la energía potencial de la pesa en
calorías y se ha considerado que ce � 1 cal/g °C.

¿Qué masa total debería colgarse en el dispositivo de Joule
si deseamos aumentar en un grado la temperatura de 5 L
de agua y la altura de caída es de 10 m? 

Partiendo de la misma igualdad que en el ejercicio anterior,
se obtiene:

m � �
maq

g

c

h
e�T
� � � 213,5 kg 

Detalla las transformaciones energéticas que tienen lugar
en la experiencia de Joule.

La energía mecánica que va perdiendo la pesa se emplea en
el trabajo de rotación de las palas y se disipa en la fricción de
estas con el agua. Como la energía disipada lo hace en forma
de calor, este provoca finalmente un aumento en la tempera-
tura del agua.

3

5 kg � 4 184 J/kg °C � 1 °C
���

9,8 m/s2 � 10 m

2

1

Un cuerpo tiene el triple de masa y calor específico que
otro. ¿Cómo serán en comparación las variaciones de tem-
peratura si agregamos a ambos el mismo calor? 

Teniendo en cuenta que Q � mc �T, cabe deducir que �T �

� �
m

Q

c
�. Así pues, a igualdad de calor transferido, si la masa y el 

calor específico del primer cuerpo tienen el triple de valor
que en la otra sustancia, el aumento de temperatura que se
produce en el primer cuerpo es 1/9 del aumento de tempera-
tura que se produce en el otro cuerpo.

Para calentar 300 g de cierta sustancia desde 15 °C hasta 
35 °C, se requieren 25 000 cal. ¿Cuál es el calor específico de
dicha sustancia? ¿Y la capacidad calorífica de esa masa? 

El calor específico será:

c � �
m

Q

�T
� � � 4,16 cal/g °C 

La capacidad calorífica de esa masa de sustancia será:

C � cm � 1 248 cal/°C

¿Cuánto calor debe agregarse a 10 g de plata a 22 oC para
fundirlos completamente? Expresa el resultado en calorías
y en julios. Datos: calor latente de fusión de la plata 
L � 21,1 cal/g ; temperatura de fusión de la plata � 961 oC 

En la tabla 13.1 vemos que el calor específico de la plata es 
c � 0,056 cal/g °C.

Por otro lado, para fundir los 10 g de plata, los primero será
llevarlos a la temperatura necesaria para que esto ocurra,
esto es, desde los 22 °C hasta los 961 °C.

Para ello necesitaremos:

Q � mc �T

Q � 10 g � 0,056 cal/g °C � (961 � 22) °C � 525,84 cal

Ahora tendremos que hallar la cantidad de calor necesaria
para, sin variar de temperatura, cambiar de estado a la plata
sólida y que pase a fase líquida:

QLf � mL � 10 g � 21,1 cal/g � 211 cal

Sumando ambas cantidades:

211 cal � 525,84 cal � 736,8 cal

Transforma los valores de calores específicos de la tabla
13.1 al SI.

El factor de coversión en todos los casos es:

1 �
g

ca

°C

l
� � 1 � �

1

4

0

,
�

1
3

8

k

4

g

J

K
� � 4184 �

kg

J

K
�

Basta, pues, multiplicar las cantidades dadas por 4 184.

Si 3 L de gas se calientan a una presión constante de 
1,5 atm hasta que su volumen se duplica, ¿cuál es, en julios,
el trabajo realizado por el gas? 

El trabajo de expansión realizado por el gas es:

W � p (Vf  � V0)

Para expresar el trabajo en J, debemos transformar las unida-
des de presión y volumen a unidades del SI:

p � 1,5 atm � 101 300 Pa/1 atm � 151 950 Pa �
� 151 950 N/m2

Un gas ideal ocupa un volumen de 10 L a una temperatura
de 300 K. Si se aumenta la temperatura hasta 450 K a una
presión constante de 2 atm, ¿cuál es el trabajo realizado
por el gas en la expansión? Represéntalo en un diagrama
p-V.

9

8

7

6

25 000 cal
���
300 g � (35 � 15) °C

5

4
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Aplicando la ley de Charles al proceso, podemos conocer el
volumen final:

Vf � �
V

T
0T

0

f
� � 15 L

Por tanto, el trabajo realizado en el proceso será:

W � p ∆V � 2 atm � 101 300 Pa/1 atm � 0,005 m3 � 1 013 J

El diagrama p-V es:

Sometemos 10 L de un gas que se halla inicialmente a una
presión de 4 atm al siguiente proceso cíclico:

1. Se calienta a presión constante hasta que el volumen se
duplica.

2. Se enfría a volumen constante hasta que la presión es
de 2 atm.

3. Se comprime por enfriamiento a presión constante has-
ta que el volumen se iguala con respecto al inicial.

4. Se calienta a volumen constante hasta que la presión
aumenta y alcanza el valor inicial.

Calcula por métodos gráficos el trabajo realizado en todo
el proceso.

El diagrama p-V correspondiente al proceso citado en cuatro
etapas sería:

El trabajo realizado en todo el proceso es el área sombreada
en el diagrama y valdrá:

W � 2 atm � 101 300 Pa/1 atm � 0,01 m3 � 2 026 J

¿Por qué es recomendable abrigarse después de haber 
hecho ejercicio? 

Porque de esa manera, al aumentar la frontera entre el siste-
ma y el entorno, disminuimos la transferencia de calor desde
nuestro cuerpo (sistema de volumen constante durante el
proceso) hacia el entorno o ambiente y evitamos una excesi-
va pérdida de energía interna que podría acarrear serios pro-
blemas.

Una oblea de silicio de 5 g de la celda de un panel solar,
expuesta al Sol, aumenta su temperatura desde 20 oC hasta
110 oC a la presión atmosférica. Si se desprecian los efectos
de dilatación, ¿qué tipo de proceso tiene lugar? ¿Cuál es la

12

11

p  atm

2

5 10 15 V  L

W

20 25

1

3

4
1 2

4 3

10

p  atm

2

5 10 15 V  L

W

variación, en julios, de la energía interna? Dato: calor espe-
cífico del silicio � 0,168 cal/g oC

Según el primer principio, la oblea, al calentarse, está aumen-
tando su energía interna, U, en la misma cantidad que el calor
que acumula, dado que al no haber dilatación, W � 0.

�U � �Q � m c�T

�U � 5 g � 0,168 cal/g °C � (110 � 20) °C � 75,6 cal �

� 316,3 J

Calcula la variación de energía interna del sistema en los 
siguientes casos:

a) Se suministran 5 000 cal al sistema, y este realiza un 
trabajo de 32 340 J.

b) Se disminuye la temperatura de 1,5 kg de agua líquida
desde 20 °C hasta 4 °C.

c) El sistema absorbe 3 000 cal, pero su temperatura se
mantiene constante.

Aplicando el primer principio en la forma �U � Q � W,
tenemos:

a) �U �5 000 cal � 4,184 J/cal � 32 340 J � �11 420 J 

b) Puesto que no hay variación de volumen, W � 0 , por lo
que �U � Q.

�U � mc �T � 1,5 kg � 4 184 J/kg °C (�16 °C) 

�U ��100 416 J

c) En este caso, la variación de energía interna es cero, pues
su temperatura no cambia.

El desarrollo de la página 325 del Libro del alumno hace 
referencia a un proceso a presión constante. Sin embargo,
se ha utilizado la expresión de la variación de energía interna
a volumen constante. ¿Por qué? 

La energía interna es una función de estado, y su variación al
pasar de un estado a otro es la misma, independientemente
de cómo se haya llevado a cabo la transformación (ya sea a
presión o a volumen constantes).

En la mayoría de los problemas usaremos la igualdad em-
pleada en el texto para calcular la variación de energía interna.

Una máquina térmica realiza 120 J de trabajo con una 
eficiencia del 35 %. ¿Cuánto calor se absorbe en cada ciclo
de la operación? ¿Cuánto calor se expele?

En una máquina térmica, el rendimiento es:

e � �
Q

W

c

�

luego:

0,35 � �
12

Q

0

c

J
� ⇒ Qc � 342,86 J

Por otro lado,

e � �
Qc

Q

�

c

Qf
� ⇒ 0,35 ��

342

3

,

4

8

2

6

,8

J

6

�

J

Qf
�⇒ Qf � 222,86 J

¿Crees que es posible que un barco pueda navegar extra-
yendo para ello únicamente el calor necesario del agua del
mar? 

En esta actividad se trata de poner de manifiesto la imposibi-
lidad de conversión íntegra de calor en trabajo mecánico.

No existe ni puede existir un barco de semejantes caracterís-
ticas, pues ese proceso supondría una disminución de entro-
pía, como se explica más adelante.

Un cuerpo se desliza por una superficie horizontal y final-
mente se para como consecuencia de la fricción con el 
suelo. ¿Qué ha pasado con el trabajo mecánico? Una vez 

17

16

15

14

13
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en reposo, ¿podría el cuerpo volver a acelerarse tomando
para ello calor del medio? 

Todo el trabajo mecánico se ha disipado en forma de calor. Sin
embargo, es evidente que el proceso inverso no tiene lugar. De
nuevo, ese proceso llevaría a una disminución de la entropía.

Infórmate sobre las fuentes de energía más usadas en el
entorno de tu localidad y redacta un breve informe sobre
su uso.

RESPUESTA LIBRE.

Explica por qué crees que se dice que el CO2 producido en
la combustión de a biomasa tiene un ciclo neutro.

Porque se compensa con la absorción de este gas durante el
crecimiento de las plantas.

Realiza un trabajo sobre el grado de cumplimiento en tu
casa de las medidas de ahorro y respecto al medio ambien-
te. Escribe en la conclusión cuáles son los aspectos que 
podrían mejorarse.

RESPUESTA LIBRE.

Cuestiones y problemas (páginas 344/345)

Naturaleza y medida del calor

¿Es el calor una forma de energía como lo es la energía 
potencial o cinética? 

No, el calor es un método o forma de transferir energía entre
dos cuerpos.

¿Qué altura deberían descender dos pesas de 30 kg cada
una en el dispositivo de Joule, si la cubeta contiene 0,75 L
de agua y se desea elevar su temperatura en 1 °C? 

El calor necesario para elevar un grado la temperatura de
0,75 L de agua (m � 750 g) es:

Q � mc �T � 750 cal � 3 138 J

Esa debe ser, pues, la energía potencial inicial de ambas 
pesas, por lo que:

2m’gh � 3 138 J

Despejando la altura, resulta:

h ��
2 � 30

3

kg

13

�

8

9

J

,8 m/s2�� 5,3 m

Al calentar 800 g de cierta sustancia, la temperatura asciende
de 15 °C hasta 35 °C. Si el proceso ha requerido 11 200 cal,
¿cuál es el calor específico de dicha sustancia? ¿Y la capaci-
dad calorífica de esos 800 g? 

El calor específico de dicha sustancia será:

c � �
m

Q

�T
� � 0,7 cal/g °C 

La capacidad calorífica de esa cantidad de sustancia es:

C � mc � 800 g � 0,7 cal/g °C � 560 cal/°C

Un bloque de Cu de 5 kg se mueve con una velocidad inicial
de 5 m/s sobre una superficie horizontal rugosa. Como
consecuencia de la fricción, acaba parándose. Si el 85 % de
su energía cinética inicial es transferido al bloque en forma
de calor, ¿cuánto aumentará la temperatura del bloque?
¿Qué pasa con la energía restante? 

La energía cinética inicial del bloque es:

1/2 mv0
2 � 62,5 J � 15 cal

Como el calor transferido al cobre supone el 85 % de esa
energía cinética:

Q � 0,85 � 15 � 12,75 cal 

4

3

2

1

20

19

18

Por tanto:

�T � �
m

Q

c
� � � 0,027 °C 

¿A qué velocidad deberíamos lanzar contra un muro de
hormigón un trozo de plomo de 3 g que está a una tempe-
ratura de 60 °C en el momento del choque, si deseamos
que se funda completamente por efecto del impacto? 

Datos: c (Pb) � 0,03 cal/g °C; Tfus (Pb) � 326 °C; Lfus (Pb) �
� 5,8 cal/g 

Para que se funda por completo, primero debe absorber el
calor necesario para aumentar su temperatura desde los
60 °C hasta los 326 °C (temperatura de fusión) y, posterior-
mente, el calor necesario para la fusión.

Es decir:

Q � mc �T � mLf

Q � 3 g � 0,03 cal/g °C (326 � 60) °C � 3 g � 5,8 cal/g

Q � 41,34 cal � 172,96 J

Este valor ha de coincidir con la energía cinética que debía
tener la bola de plomo:

1/2 mv2 � 172,96 J

De donde resulta una velocidad de 339,57 m/s.

Un calentador eléctrico de 2,5 kW calienta el agua de un
depósito de 100 L desde la temperatura inicial de 10 °C
hasta los 50 °C. ¿Qué tiempo necesita para ello si el rendi-
miento de la transformación de energía eléctrica en térmi-
ca es del 95 %? 

El calentador es capaz de suministrar 2 500 J cada segundo,
de los cuales el 95 % se transforma en energía térmica. Por
tanto, la potencia útil es:

0,95 � 2 500 W � 2 375 W

Calcularemos ahora el calor necesario (en J) para elevar 40 °C
la temperatura de los 100 L de agua. Supondremos para ello
que la densidad del agua a esas temperaturas es constante e
igual a 1 kg/L.

Q � mc �T � 100 kg � 4 184 J/kg °C � 40 °C  � 16 736 000 J 

Por tanto, t � �
P

Q

útil

� � 7 047 s.

Un objeto de 1 kg de masa cae desde 1 000 m de altura,
partiendo del reposo, sobre un recipiente que contiene
10 L de un líquido cuyo calor específico es 0,24 kcal/kg °C a
una temperatura de 15 °C y que se encuentra al nivel del
suelo. Si toda la energía cinética del objeto se invierte en
calentar el líquido, determina la temperatura final de este.
Desprecia el rozamiento con el aire.

Datos: g � 9,8 m/s2; �líquido � 0,98 g/cm3

La energía mecánica inicial del objeto es:

Ep � mgh � 9 800 J � 2,352 kcal 

Toda esta energía se transfiere en forma de calor al recipiente
(Ep � Q), por lo que:

Q � m’c �T ⇒ �T � �
m

Q

’c
�

Conocido el valor de la densidad del líquido, su masa será:

m’ � �V � 9,8 kg

Por tanto:

�T � � 1 °C

Por consiguiente, la temperatura final del líquido será de
16 °C.

2,352 kcal
���
9,8 kg � 0,24 kcal/kg °C

7

6

5D

12,75 cal
���
5 000 g � 0,093 cal g/°C
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El helio líquido ebulle a 4,2 K y su calor latente de vaporiza-
ción es de 4,99 cal/g. Se pretende evaporar 20 L de helio lí-
quido mediante un calefactor eléctrico sumergido de 15 W
de potencia. Si la densidad del helio líquido es 0,125 g/cm3,
¿cuánto tiempo se empleará en el proceso de evaporación?

La masa del helio que pretendemos evaporar es:

m � �V � 0,125 g/cm3 � 20 � 103 cm3 � 2 500 g 

Veamos ahora la cantidad de calor que necesitamos para 
evaporar esa cantidad:

Q � mLV � 2 500 g � 4,99 cal/g � 12 475 cal � 4,18 J/cal � 52 kJ 

Por otro lado,

t � �
W

P
� � �

52

15

00

W

0 J
� � 3 476 s � 58 min

Medida del trabajo: diagramas p-V

Cuando un sistema pasa de un estado inicial a otro final,
¿depende el trabajo realizado solo de cuáles son dichos 
estados? Pon ejemplos que ilustren tu respuesta.

No. Depende de la trayectoria seguida, como se explica en el
epígrafe 3.1 del libro de texto.

Un mol de gas ideal es sometido al proceso reversible en
tres etapas que se detalla a continuación:

� Etapa 1: compresión isotérmica.

� Etapa 2: calentamiento a presión constante.

� Etapa 3: enfriamiento a volumen constante hasta el 
estado inicial.

Representa el proceso completo en un diagrama p-V y 
razona tu contestación.

Etapa 1: aumenta p y disminuye V ⇒ pV � constante.

Etapa 2: aumenta el volumen sin variar la presión.

Etapa 3: disminuye la presión sin variar el volumen.

Un mol de gas perfecto es sometido a las siguientes trans-
formaciones:

a) Expansión isotérmica.

b) Calentamiento isobárico.

c) Compresión isotérmica hasta el volumen final de la 
etapa a).

d) Enfriamiento isobárico hasta el estado inicial.

Representa, razonándolo, el proceso global en un único
diagrama p-V.

a) Expansión isotérmica: aumenta V y disminuye p, según 
pV � constante.

b) Calentamiento isobárico: aumenta V y p se mantiene cons-
tante.

c) Compresión isotérmica: aumenta p y disminuye V, según
pV � constante.

d) Enfriamiento isobárico: disminuye V a presión constante
hasta el estado inicial.

11

p

V

A

B C

1

2

3

10

9

8D

Un gas ideal ocupa un volumen de 32 L a una temperatura
de 310 K y una presión de 1,8 atm. ¿Qué trabajo se realiza si
se aumenta la temperatura hasta 390 K, manteniendo
constante la presión? 

Por aplicación de la ley de Charles y Gay-Lussac, podemos 
determinar el volumen final:

V’ � �
V

T

T’
� � 40,26 L

Por tanto:

�V � 8,26 L � 0,008 26 m3

Así pues, el trabajo realizado es:

W � p �V � � 1 506,13 J 

Tenemos 0,75 mol de gas ideal que se encuentran a una
temperatura de 20 °C y una presión de 960 mmHg. ¿Qué
trabajo se realiza al aumentar la temperatura hasta 50 °C,
manteniendo constante la presión? 

La presión es, expresada en atmósferas, de 1,26 atm. Para calcu-
lar el trabajo, debemos conocer los volúmenes en el estado ini-
cial y final del gas. A partir de la ecuación de los gases ideales
podemos obtener el volumen inicial V:

V � �
n

p

RT
� � 14,3 L

Conocido este volumen, podemos calcular el volumen final
por aplicación de la ley de Charles y Gay-Lussac:

V’ � �
V

T

T’
� � 15,76 L

Por tanto:

W � p �V � � 186,8 J 

El primer principio en distintos procesos

¿Qué tipo de sistema es el cuerpo humano? ¿Y la atmósfera
terrestre? ¿Y el universo considerado como un todo? 

El cuerpo humano sería un sistema abierto, pues puede inter-
cambiar masa y energía con el entorno. Nuestra atmósfera
también constituye un sistema abierto. Por el contrario, el
universo como un todo sería un sistema aislado.

¿Cuál es el signo de la variación de la energía interna en los
procesos de la primera cuestión 5 de la página 343 del libro
de texto? 

El signo de �U que corresponde a cada uno de los procesos
planteados es:

a) Puesto que W � 0 y Q � 0, �U � 0. Es decir, la esfera 
metálica se enfría.

b) El proceso es adiabálico (Q � 0) y se realiza un trabajo de
estiramiento (W � 0), luego �U 	 0.

15

14

1,26 atm �101 300 Pa
���
1 atm � 0,001 46 m3

13

1,8 atm � 101 300 Pa
���
1 atm � 0,008 26 m3

12

p

V

p
1

p
f

V0 Vf
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c) El gas de la botella sufre una expansión adiabática, por lo
que �U � 0. Es decir, el gas se enfría en el proceso de 
expansión.

Qué ocurre desde el punto de vista termodinámico cuando
nos frotamos las manos para calentárnoslas? 

El trabajo de rozamiento se transforma en calor, lo que pro-
duce un aumento de energía interna y la consiguiente eleva-
ción de temperatura.

¿Por qué el aire que escapa por el pinchazo de una colcho-
neta parece más frío que el ambiental? 

Dado que el proceso es lo suficientemente rápido como para
poder suponer que no hay transferencia de calor, podemos
considerarlo como adiabático, por lo que el trabajo de expan-
sión (positivo) del aire que escapa supone una disminución
de la energía interna y, por tanto, un enfriamiento.

¿Puede existir un proceso desde un estado inicial hasta
otro final distinto, no cíclico, que sea a la vez adiabático e
isócoro? ¿Y si fuese cíclico? Razona tu respuesta.

En el primer caso no, pues si fuese adiabático (Q � 0) e isóco-
ro (W � 0), no habría variación de energía interna. Sin embar-
go, si los estados inicial y final son distintos, sus energías 
internas también lo son, pues U es una función de estado,
por lo que no podría cumplirse que �U � 0. Si el proceso fuese
cíclico, ello sí sería posible.

¿Qué tipo de proceso tiene lugar en una olla a presión?
¿Qué fundamento puede tener la válvula de la olla? 

Es un proceso a presión constante. La válvula permite que la
presión se mantenga constante cuando la olla está en pleno
funcionamiento.

¿De qué modo podemos aumentar la temperatura de un
gas ideal encerrado en un recipiente con un émbolo móvil? 

Calentándolo (Q 	 0) o comprimiéndolo (W � 0) o mediante
ambos procesos a la vez.

A la luz del primer principio, indica lo que sucede cuando
damos cuerda a una caja musical. Razona lo que ocurre
cuando la caja suena hasta que se para. ¿Qué tipo de 
proceso es? 

Al dar cuerda a la caja, realizamos un trabajo sobre ella (W � 0)
que revierte en un aumento de energía interna, fundamental-
mente energía potencial elástica del resorte, que luego hará 
girar el mecanismo.

Mientras suena, es la caja (sistema) la que realiza el trabajo 
(W 	 0), lo que supone una disminución de la energía 
interna, que podemos percibir al ver que el resorte va recupe-
rando su forma original, disminuyendo con ello su energía 
potencial elástica.

Se trata de un proceso adiabático, pues transcurre sin transfe-
rencia de calor.

¿Por qué motivo presentan los climas costeros menos 
variación de temperatura entre el día y la noche? 

Ello es debido al elevado calor específico del agua, que actúa
de regulador térmico, absorbiendo calor del ambiente duran-
te el día y cediéndolo al ambiente durante la noche.

De ese modo, la temperatura del ambiente no suele tener los
contrastes tan altos como en zonas del interior.

¿Qué tipo de sistema es una célula viva? ¿Y una botella de
vidrio cerrada? ¿Y una planta? 

Una célula viva y una planta son sistemas abiertos que pue-
den intercambiar materia y energía con el entorno. Por el

23

22D

21

20

19

18

17

16

contrario, una botella de vidrio cerrada es un sistema cerrado;
solo intercambia energía.

Cuando un gas se dilata adiabáticamente, ¿realiza trabajo?
Si es así, ¿de qué energía dispone para ello? ¿Qué ocurre en
consecuencia? 

Sí realiza trabajo, y lo hace a costa de la energía interna, que,
en consecuencia, disminuye; es decir, se produce el enfria-
miento del gas.

Un gas ideal se dilata a temperatura constante; ¿cambia su
energía interna? ¿Cuál es la fuente de energía necesaria 
para el trabajo de expansión? 

Al ser un proceso isotérmico, no hay cambio en su energía in-
terna. Por tanto, para que pueda haber expansión (W 	 0),
debe transferirse calor al sistema, con lo que resulta Q � W;
es decir, hay que calentar el gas.

En cierto proceso se transfieren a un sistema 750 cal, al
tiempo que se realiza sobre él un trabajo de 306 J. ¿Cuál es
la variación de energía interna del sistema? 

Por aplicación del primer principio:

�U � Q � W � 750 cal � 4,184 J/cal � (�306) J �
� 3 138 J � 306 J � 3 444 J 

Al agitar el agua de una cubeta con una rueda de paletas, se
realiza un trabajo de 16 kJ. Si se extraen a la vez 7 000 cal
del sistema, ¿cuál es la variación de energía interna que 
experimenta el agua? 

El calor extraído equivale a �29 288 J, por lo que, aplicando
el primer principio:

�U � Q � W � �29 288 cal � (�16 000) J � �13 288 J

En una experiencia similar a la de Joule, una masa de 5 kg
desciende una altura de 1,2 m. Si la cubeta es un termo que
contiene 0,5 mol de oxígeno gaseoso, ¿cuál es el aumento
de temperatura que se produce? ¿Qué tipo de proceso ha
tenido lugar? 

Dato: cv del O2 � 5,04 cal/mol °C 

Al descender la pesa de 5 kg desde una altura de 1,2 m, el 
trabajo realizado es:

W � mgh � 58,8 J

Este trabajo se realiza sobre el sistema gaseoso, cuya energía
interna variará:

�U � � W � �(�58,8) J � 58,8 J � 14,1 cal

Como, a su vez:

�U � ncv �T ⇒ �T � �
�

nc

U

v

� � 5,6 °C

Se trata de un proceso adiabático.

Un cilindro contiene 1 mol de oxígeno a una temperatura
de 27 °C y a una presión de 1 atm. Se calienta el gas a pre-
sión constante hasta que su temperatura es de 127 °C:

a) Dibuja el proceso en un diagrama p-V.

b) ¿Qué trabajo realiza el gas en este proceso?

c) ¿Cuál es la variación de energía interna del gas?

d) ¿Qué calor se le ha transferido?

Dato: cv del O2 � 5,04 cal/mol °C

El volumen inicial se obtiene a partir de la ecuación de los 
gases ideales:

V � �
n

p

RT
� � 24,6 L 

Y el volumen final podemos obtenerlo por la ley de Charles y
Gay-Lussac:

V’ � �
V

T

T’
� � 32,8 L
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a) El proceso, en un diagrama p-V, será:

b) Así pues:

W � p (V’ � V) � 101 300 Pa � 0,008 2 m3 � 830,66 J

c) La variación de energía interna es:

�U � ncv �T � 504 cal � 2 108,7 J

d) En consecuencia:

Q � �U � W � 2 939,4 J

Un cilindro con un pistón móvil sin rozamiento contiene
10�3 m3 de un gas ideal a 0 °C. La presión atmosférica es de
730 mmHg. Si se eleva la temperatura hasta 300 °C, calcula:

a) El trabajo realizado en el proceso.

b) El cambio de energía interna.

c) El calor transferido.

Datos: 1 atm � 101 300 Pa; cv � 5/2 R; R � 8,31 J/mol K

Por aplicación de la ley de Charles y Gay-Lussac podemos de-
terminar el volumen final, que es V’ � 2,099 L. De este modo,
�V � 1,099 L � 0,001 099 m3. Por tanto:

a) W � p �V � 106,83 J 

b) �U � ncv �T, donde n � �
p

R

V

T
�

Por tanto, �U � 261,76 J.

c) Q � �U � W � 368,59 J � 88,46 cal 

Cuando un sistema pasa del estado 1 al 2 siguiendo la tra-
yectoria A de la figura, le son transferidas 500 cal y realiza
un trabajo de 800 J, mientras que, siguiendo la trayectoria
B, le son transferidas 360 cal.

a) ¿Cuánto vale el trabajo en el recorrido B? 

b) Si en la transformación inversa de 2 a 1 a través de C se
realiza sobre el sistema un trabajo de 400 J, ¿cuánto vale
el calor transferido en este proceso? 

a) En el trayecto A, Q � 500 cal � 2 092 J, mientras que W �
� 800 J, por lo que �U � Q � W � 1 292 J.

La energía interna es función de estado y su variación no
depende de la trayectoria seguida, luego:

WB � QB � �U � 360 cal � 4,184 J/cal �1 292 J � 214,24 J 

b) En la transformación inversa, �U � �1 292 J, mientras que
W � �400 J, por lo que Q � �U � W � �1 692 J.

p
2

p
1

V
2

V
1

p

V

A 2

B
1

C
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p  atm

1

24,6 32,8 V  L

W

Un mol de monóxido de carbono se calienta desde 15 °C a
20 °C, a volumen constante. Si cV 0,18 cal/g °C, calcula:

a) El calor suministrado.

b) El trabajo realizado por el gas.

c) El incremento de energía interna.

a) Como 1 mol de CO equivale a 28 g, el calor necesario para
aumentar 5 °C la temperatura del gas a volumen constan-
te será:

Q � mcv�T � 28 g � 0,18 cal/g °C � 5 °C � 25,2 cal 

b) El trabajo realizado es cero al ser un proceso a volumen
constante, W � 0.

c) Por aplicación del primer principio, el calor transferido es
igual a la variación de energía interna:

�U � Q � 25,2 cal

Un mol de gas que está inicialmente a 2 atm y ocupa un 
volumen de 0,3 L tiene una energía interna de 91 J. En su
estado final, la presión es de 1,5 atm, el volumen es de 0,8 L
y su energía interna es de 182 J. Calcula para las tres trayec-
torias (A, B y C) definidas en la figura:

a) El trabajo realizado.

b) El calor transferido en el proceso.

a) El trabajo es el área encerrada bajo cada gráfica, por lo
que:

WA � 1,5 atm � �
101

1

3

a

0

tm

0 Pa
� (0,8 � 0,3) � 10�3 m3 � 75,975 J

WB � 2 atm � �
101

1

3

a

0

tm

0 Pa
� (0,8 � 0,3) � 10�3 m3 � 101,3 J 

Wc � 1/2 � 0,5 atm � �
101

1

3

a

0

tm

0 Pa
� (0,8 � 0,3) � 10�3 m3 �

� 1,5 atm � �
101

1

3

a

0

tm

0 Pa
� (0,8 � 0,3) � 10�3 m3 � 88,63 J

b) Como, a su vez:

�U � U’ � U � 91 J 

podemos calcular el calor transferido en cada caso me-
diante Q � �U � W:

QA � 166,97 J

QB � 192,3 J

QC � 179,63 J

Un mol de gas ideal, que se encuentra inicialmente a
una temperatura de 400 K y a una presión de 0,3 atm, se
enfría a presión constante hasta que su temperatura es de
250 K. Calcula:

a) El volumen final del gas.

b) El trabajo realizado.

c) La variación de energía interna en el proceso.

d) El calor transferido en el proceso.

Dato: cV � (5/2) � R; R � 8,31 J/mol K

PAU34

p atm
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a) El volumen lo calculamos con la ecuación general de los
gases ideales:

V � �
n

p

RT
� � � 0,0683 m3

b) Para hallar el trabajo, necesitamos la diferencia de volú-
menes y para ello hemos de calcular el volumen inicial,
por el mismo procedimiento:

V � �
n

p

RT
� � � 0,11 m3

W � p �V � 0,3 atm � 101 300 Pa/atm � (0,0683 � 0,11) �
� � 1 246 J

c) La variación de energía interna equivale a la transferencia
de calor a volumen constante, por lo que:

�U � ncV �T � 1 � 5/2 R � (�150) � �3 116,25 J

d) Dado que �U � Q � W, entonces:

Q � �3 116,25 J � 1 246 J � �1 870,25 J

Un gas ideal, que se encuentra inicialmente a la pre-
sión p0, a la temperatura T0 y a un volumen V0, es sometido
a un proceso cíclico como el que se muestra en la figura.
Determina:

a) El trabajo neto realizado por el gas en cada ciclo.

b) El calor transferido al sistema en cada ciclo.

c) Obtén un valor numérico para el trabajo realizado por
ciclo, para 2 moles de gas inicialmente a 10 oC.

a) El proceso A-B tiene lugar a volumen constante, luego no
hay trabajo:

WA→B � 0

WB→C � p �V � 3p0 � (3V0 � V0) � 6 p0V0

WC→D � 0 (proceso isócoro)

WD→A � p �V � p0 � (V0 � 3V0) � �2p0V0

Trabajo total: WABCD � 4p0V0

A

B C

D

p/atm

3p0

V/L

p0

3V0V0

PAU35

1 mol � 8,31 J/K mol � 400 K
���

0,3 atm � 101 300 Pa/atm

1 mol � 8,31 J/K mol � 250 K
���

0,3 atm � 101 300 Pa/atm

b) Al tratarse de un proceso cíclico, �U � 0, por lo que Q � W
e igual a 4p0V0.

c) Tenemos 2 mol de gas y una T0 � 283 K:

Wtotal � 4p0V0 � 4 nRT � 18 813,8 J

El segundo principio: máquinas térmicas

Una máquina térmica absorbe 80 cal y realiza un trabajo de
20 J en cada ciclo. Calcula el rendimiento de la máquina y el
calor expelido en cada ciclo.

En primer lugar, homogeneicemos las unidades, por ejemplo,
a calorías:

Qc � 80 cal y W �20 J � 0,24 cal/J � 4,8 cal

e � �
4

8

,

0

8

c

c

a

a

l

l
� �100 � 5,9 % 

De la fórmula 13.13 del Libro del alumno obtenemos con faci-
lidad:

Qf � Qc � W � 80 cal � 4,8 cal � 75,2 cal

Una máquina térmica tiene una potencia de salida de 5 kW
y opera con un rendimiento del 30 %. Si la máquina expele
2 000 cal en cada ciclo. Calcula el calor absorbido en cada
ciclo y el tiempo que dura cada ciclo.

Una vez más, empecemos por homogeneizar las unidades:

P � 5 kW � 5 000 J/s; Qf � 2 000 cal � 4,184 J/cal � 8 368 J

a) Si el rendimiento es del 30 %, e � 0,3.

Además:

e � 1 � �
Q

Q

c

f
� ⇒ 0,3 � 1 � �

8 3

Q

6

c

8 J
�

Qc � 11 954,3 J � 2 857 cal

b) W � Qc � Qf � 11 954,3 � 8 368 � 3 586,3 J

Luego:

t � �
W

P
� � �

5

3

0

5

0

8

0

6,3

J/s

J
� � 0,72 s

37

36
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15513. Calor y Termodinámica

Evaluación (página 346)

Elige, razonándolas, las opciones que consideres correctas:

1. Cuando un sistema pasa de un estado inicial a otro final:

� a) La variación de energía interna es la misma, indepen-
dientemente de las etapas intermedias.

b) La variación de energía interna depende del número de
etapas intermedias.

c) La variación de energía interna depende de si el proceso
es a presión o a volumen constantes.

2. Cuando un sistema pasa de un estado inicial a otro final:

a) El calor transferido solo depende de los estados inicial
y final.

� b) El calor transferido depende de la trayectoria o proceso
seguido.

� c) El calor transferido es una función de estado si la 
presión se mantiene constante.

3. Cuando un sistema pasa de un estado inicial a otro final:

a) El trabajo realizado solo depende de los estados inicial
y final.

� b) El trabajo realizado depende de la trayectoria o proce-
so seguido.

� c) El trabajo realizado es una función de estado si la 
presión se mantiene constante.

4. En las sustancias gaseosas se cumple que:

a) El calor específico solo depende de la sustancia.

� b) cp es siempre mayor que cv.

c) cv es siempre mayor que cp.

5. La capacidad calorífica de una sustancia:

a) Representa la cantidad de calor que es capaz de alma-
cenar.

� b) Relaciona el calor transferido y la variación de tempera-
tura que tiene lugar.

c) Es independiente de la cantidad de sustancia conside-
rada.

6. En un proceso adiabático:

a) No se realiza trabajo alguno.

b) No varía la energía interna.

� c) No hay transferencia de calor.

7. En un sistema cerrado:

a) La energía se conserva siempre.

� b) No hay intercambio de materia con el entorno.

c) El volumen no puede variar.

8. En un proceso a volumen constante:

a) Se puede variar la energía interna realizando trabajo.

b) No se puede variar la energía interna.

� c) Solo se puede variar la energía interna si hay transfe-
rencia de calor.

9. Del calor y del trabajo puede decirse que:

a) Son formas de energía intercambiables.

� b) Son dos métodos de transferir energía.

� c) Todo el trabajo puede convertirse en calor, pero no 
todo el calor puede convertirse en trabajo.

10. Las sustancias con menor calor específico:

a) Tardan más en calentarse que las de mayor calor espe-
cífico a igualdad de calor transferido.

� b) Se calientan más rápidamente, pero también se 
enfrían antes.

c) Varían poco su temperatura frente a las transferencias
de calor.
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