
 

 

Ejercicios resueltos de termodinámica 

Para  empezar como es un tema denso, haremos un esquema del tipo de problemas q deberíamos 
saber hacer:  

1. Primera Ley de la Termodinámica 
ΔU=Q−W           Tipo de ejercicios: 

o Calor transferido y trabajo realizado → calcular ΔU 
o Trabajo de expansión a presión constante: W=P ΔV    
o Procesos a volumen constante (W=0) 
o Procesos isotérmicos (ΔU=0) 

Conceptos que deben manejar: 
o Signos de Q y W 
o Diferencia entre calor y trabajo 
o Interpretación de procesos: adiabático, isobárico, isocórico, isotérmico 

2. Entalpía (H) 

 Relación con calor a presión constante: ΔH=QP 
 Ejercicios típicos: 

o Reacciones químicas → calcular ΔH usando entalpías de formación 
o Exotérmico vs endotérmico 
o Combustión de sustancias 

3. Entropía (S) y espontaneidad 
ΔG=ΔH−TΔS          Tipo de ejercicios: 

o Predecir signo de ΔS: aumento o disminución de desorden (gas, sólido, líquido) 
o Predecir espontaneidad según ΔH y ΔS (y si depende de T) 
o Calcular ΔG y decidir si un proceso es espontáneo 

 Reglas rápidas para ΔS: 
o Sólido → gas: ΔS > 0 
o Gas → sólido: ΔS < 0 
o Disoluciones: aumento de desorden → ΔS > 0 

4. Calorimetría 

 Relacionar Q=m⋅c⋅ΔT   y cambios de fase Q=mL 
 Ejercicios típicos: 

o Mezcla de agua y hielo → temperatura de equilibrio 
o Fundir hielo, vaporizar agua → calor necesario 
o Mezclas de sustancias → balance de calor 

 Conceptos que conviene reforzar: 
o Calor específico, calor latente 
o Conservación de la energía (calor cedido = calor absorbido) 

5. Cambios de fase y diagramas 

 Evaporación, fusión, sublimación 
 Calcular calor necesario para cambios de fase 
 Comprender gráficas P-T y T vs Q 

6. Ejercicios recomendados 
Para que los alumnos aprueben EBAU, conviene hacer ejercicios como: 

1. Calcular ΔU de sistemas con Q y W conocidos 
2. Predecir signo de ΔS y espontaneidad en reacciones químicas simples 
3. Determinar temperatura final en mezclas de agua y hielo 
4. Calcular calor necesario para fundir hielo o vaporizar agua 
5. Interpretar si un proceso es exotérmico/endotérmico y su efecto en ΔG 
6. Trabajo de expansión de gases ideales 
7. Calcular ΔH de reacciones a partir de entalpías de formación 
8. Procesos a presión/volumen constante y su efecto en ΔU 

 



 

 

1.Primer principio de la termodinámica   ΔU=Q−W 
1.- Un sistema realiza un trabajo de 150 J sobre el entorno y absorbe 80 J de calor. Halla la variación de energía interna del 
sistema. (7.R1) Sol: -70 J 

ΔU=80−150 = -70 

2.- Calcula la variación de energía interna de un sistema que cede 24 J en forma de calor y realiza 
sobre el entorno un trabajo de 60 J. (7.1) Sol: -84 J 

AU= -24-60= -84 

3.- Un sistema absorbe una cantidad de calor de 500 calorías y a continuación realiza un trabajo de 3 kJ. ¿Cuánto ha variado su 

energía interna? (Mc-3.R2) Sol: -910 J 

Q=500cal=500∗4,18= 2090             ΔU=2090−3000 = -910j 
4.- Calcula: a) La variación de energía interna de un gas que cede 45 J de calor y sobre el que se realiza un trabajo de 32 J. b) El 
calor que intercambia un sistema con el entorno cuando dicho sistema realiza un trabajo de 62 J y su energía interna aumenta en 
84 J. (7.9) Sol: -13 J; 146 J 

A)ΔU=−45−(−32)=−13 

B) Q=ΔU+W=84+62= 146 

5.- Considera la reacción entre disoluciones acuosas de bicarbonato de sodio, NaHCO3 y ácido acético, HC2H3O2: 
NaHCO3 (aq) + HC2H3O2 (aq)  NaC2H3O2 (aq) + H2O (l) + CO2 (g) 
Si esta reacción ocurre a la presión constante de 1 atm, calcula el trabajo que hace el sistema para empujar a la atmósfera cuando 
un mol de NaHCO3 reacciona a la temperatura de 25 ºC. Dato cambio de unidades: 1 atm · l = 101,3 J (7.13) Sol: -2475 J 

W=−PΔV=−1∗24,4∗101,3= -2475j  
6.- Determina la variación de energía interna que sufre un sistema cuando: 
a) Realiza un trabajo de 400 J. 
b) Cede 50 calorías al entorno. 
c) Absorbe 300 J del entorno. 
d) Se comprime 80 cm3 a una presión constante de 1,2 atm. 
e) Cede 200 calorías al entorno y se realiza un trabajo de 1200 J sobre el sistema. 
Dato cambio de unidades: 1 atm· l = 101,3 J (Mc-3.5) Sol: -400 J; -209 J; 300 J; 9,72 J; 364 J 

A)ΔU=0−400 
B) ΔU=−209−0=-209 
C) ΔU=300−0   = 300 
D) W=−PΔV=−1,2∗0,08∗101,3= -9.72 
¿Aumenta o disminuye la energía interna de un sistema que recibe una cantidad de calor igual a 43 kJ expande, realizando 
un trabajo de 18 kJ? 
ΔU=Q−W=43kJ−18kJ=25kJ  LA energía intenta aumentar 25 kj 

29. Un sistema está compuesto por 3 kg de agua 80 °C. Sobre él se realiza un trabajo de 25 kJ agitándolo con una rueda de 
paletas, al mismo tiempo se le extraen 15 kcal de calor. ¿Cuál es la variación de la energía interna del sistema? 
Solución: Δ𝑈 = −37.7 kJ 
Primero, convertir kcal a kJ:  15 kcal⋅4.184=62.76 kJ 
Como el calor se extrae, Q=−62.76 kJ 
Si tomamos W como trabajo realizado sobre el sistema: ΔU=Q+W=−62.76+25=−37.76kJ 
30. Se calientan 5.2 × 10−4 m3 de agua de 17.3 °C a 38.7 °C ¿Cuál ha sido la variación de su energía interna, si el volumen 
permanece constante? 
Solución: Δ𝑈 = 46 515 J 
Volumen constante → W=0        ΔU=Q=m⋅c⋅ΔT 
Densidad del agua: ρ=1000 kg/m³       m=5.2⋅10−4⋅1000=0.52kg 
cagua=4186J/kg°C      ΔT=38.7−17.3=21.4°C        ΔU=0.52⋅4186⋅21.4≈46,515J 
31. Una oblea de silicio de 5 g de la celda de un panel solar, expuesta al sol, aumenta su temperatura desde 20°C hasta 110 °C a 
la presión atmosférica. Si se desprecian los efectos de dilatación, ¿qué tipo de proceso tiene lugar? ¿Cuál es la variación, en 
julios, de la energía interna?Datos: calor específico del silicio = 0.168 cal g−1 °C−1 
Solución: Δ𝑈 = 75.6 cal = 316.3 J 
ΔU=m⋅c⋅ΔT=5⋅0.168⋅90=75.6cal 
32. Calcula la variación de energía interna del sistema en los siguientes casos: 
a) Se suministran 5000 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. 
Solución: a) Δ𝑈 = −11 420 J; b) Δ𝑈 = −100 416 J; 
a)Convertir 5000 cal a J: 5000⋅4.184=20,920J 
ΔU=Q−W=20,920−32,340=−11,420J 
b) ΔU=m⋅c⋅ΔT=1.5⋅4186⋅(4−20)       ΔU=1.5⋅4186⋅(−16)≈−100,416J 
 

Razona por qué se dice que el primer principio de la termodinámica es una manera de expresar el principio de conservación de 
la energía. 



 

 

El principio de conservación de la energía dice que la energía no se crea ni se destruye, sino que se transforma. El primer principio 
de la termodinámica establece que, cuando un sistema sufre una transformación, la suma del calor y el trabajo que intercambia 
con el entorno, coincide con la variación de energía interna del sistema. 
Así pues, la energía puede pasar de un sistema a otro e incluso cambiar de forma, pero su valor global permanece constante. 
Justifica por qué cuando un sistema formado por gases experimenta una transformación isotérmica, no varía su energía interna. 
La energía interna de un sistema es la suma de las energías cinética y potencial de todas las partículas que forman el sistema, U = 
Ec + Ep. 
La energía cinética de las partículas está relacionada con su velocidad, y la velocidad es proporcional a la temperatura. Por eso la 
energía cinética es proporcional a la temperatura absoluta Ę, T. 
Las partículas de un gas ideal están libres. No existe, por tanto, ninguna energía relacionada con la posición de unas partículas 
respecto a otras, es decir, no existe energía potencial, Ep = 0. 
Podemos decir que, para un gas ideal, su energía interna coincide con la energía cinética de sus partículas. Y esta energía interna 
es proporcional a la temperatura.    U=E+0=E; U∞T 
Si un gas experimenta una transformación isotérmica (a temperatura constante) y, en consecuencia, su energía interna permanece 
constante. 
Demuestra que se puede conocer la variación de energía interna de un proceso midiendo el calor que intercambia con el 
entorno cuando se realiza a volumen constante. 
De acuerdo con el primer principio de la termodinámica, cuando un sistema experimenta una transformación, la variación de su 
energía interna coincide con la suma del calor que intercambia con el sistema, Qv, y el trabajo de expansión. 
En un proceso a volumen constante, el trabajo de expansión es nulo, por tanto: AU=Q,+0=Q 
En un proceso, un sistema recibe 300 J de calor y realiza un trabajo de expansión de 200 J. ¿Qué cambio experimenta su energía 
interna? 
De acuerdo con el primer principio de la termodinámica, la variación de energía interna puede obtenerse como: AU=Q+W 

 El calor que recibe el sistema del entorno se considera positivo. 
 El trabajo que realiza el sistema sobre el entorno se considera negativo. 

Podemos calcular esta variación de energía interna como: 
AU=300J-200 J=100 J 
En un proceso, un sistema realiza un trabajo de expansión de 200 J y su energía interna disminuye en 500 J. ¿Ha recibido o ha 
cedido calor? ¿En qué cantidad? 
El primer principio de la termodinámica establece: AU=Q+W 
De acuerdo con el criterio de signos: 

 Si la energía interna disminuye, AU <0. 
 El trabajo que realiza el sistema sobre el entorno se considera negativo. Pues el sistema pierde esa energía. 5 

Tormodinámica química 
 -500J=Q -200J=  -300J 

 

 



 

 

 
Razona por qué la entalpía es una función de estado y se mide en unidades de energía. 
La función entalpía, H, se define como la suma de otras funciones:H=U+p.V 
La energía interna, U, la presión, p, y el volumen, V, son funciones de estado. Por tanto, H también lo es. 
Dimensionalmente, el producto de p. Vy U tienen unidades de energía, por tanto, H también se mide en unidades de energía. 
Como consecuencia, cuando un sistema experimenta una transformación, su variación de entalpía depende solo del estado inicial 
y final, y no de cómo se realice la transformación. 
Demuestra que se puede conocer la variación de entalpía de un proceso midiendo el calor que intercambia con el entorno 
cuando se realiza a presión constante. 
El primer principio de la termodinámica indica que cuando un sistema sufre una transformación, la variación de su energía interna 
coincide con la suma del calor que intercambia con el entorno y el trabajo que realiza.AU=Q+W 
Si la expansión se realiza a presión constante, el trabajo viene dado por la expresión: 
Por tanto: W=-p (V1-V)          U1-U-Q2-P (V-V)         
Despejamos Qp y reordenamos la expresión: Q=U1-U1+p (V-V) = (U; +p ·V) - (U+p·V) 
Por definición: H=U+p.V. Por tanto: Q=H, -H=AH. 
El metano, CH4, es el componente más abundante en el gas natural. Cuando se quema con suficiente cantidad de oxígeno se 
convierte en CO2 (g) y H2O (l), liberando 55,7 MJ por cada kilogramo. Escribe la ecuación termoquímica y dibuja el diagrama 
entálpico de este proceso. 
Escribimos la ecuación química ajustada: 

 
El dióxido de nitrógeno, NO2, es un gas que se obtiene cuando se calienta una mezcla de gases Nz y Oz a elevada temperatura. 
Para que se produzca la reacción hay que aportar 33,2 kJ por cada mol de NO2 que se quiera obtener.  
Escribe la ecuación termoquímica y dibuja el diagrama entálpico de este proceso. Escribimos la ecuación química ajustada: 
N2 (g) +202 (g) →2NO2 (g) 
Dado que hay que aportar calor para que se produzca la reacción, la variación de entalpía será positiva. 
Los coeficientes estequiométricos que se han utilizado para escribir la ecuación muestran que se forman 2 moles de NO2. La 
variación de entalpía es una magnitud extensiva, para el proceso escrito, 

 

 



 

 

 

 

 
Tomando como base el ejemplo resuelto 3 y las actividades 17 y 18, diseña una experiencia que te permita comprobar que se 
cumple la ley de Hess. 
Para comprobar la ley de Hess, debemos conseguir un mismo proceso de dos maneras diferentes. 
En la actividad 18 se mide el calor desprendido cuando 2 g de NaOH (s) se añaden a 100 mL de HCI (aq) 0,5 M. En este proceso, el 
hidróxido de sodio primero se disuelve en agua, NaOH (s) → NaOH (aq), y luego se neutraliza, NaOH(aq) + HCI (aq) → NaCl (aq) + 
H2O (l). Intervienen 0,05 mol de NaOH y de HCI. 
En la actividad 17 se mide el calor desprendido cuando 2 g de hidróxido de sodio se disuelven en agua, NaOH (s) → NaOH(aq). 
En el ejemplo resuelto 3 se mide el calor que se desprende cuando 100 mL de NaOH 0,5 M se mezclan con 50 mL de HCI 1 M. En el 
proceso se produce la neutralización de ambas sustancias iniciado cuando las dos sustancias ya estaban disueltas. Intervienen 0,5 
mol de NaOH y HCI. 
El proceso descrito en la actividad 18 es equivalente a sumar los dos procesos descritos en la actividad 17 y en el ejemplo resuelto 
3. 
De acuerdo con la ley de Hess, la variación de entalpía del proceso descrito en la actividad 18 debe coincidir con la suma de la 
variación de entalpía de los otros dos. En este caso, también se puede hacer la comprobación sumando directamente los calores 
liberados en cada proceso, puesto que en todos los casos interviene la misma cantidad en mol de las sustancias. 
 

 

 

 



 

 

 
  



 

 

2.-Entalpia 

Concepto de entalpia  
7.- Un sistema experimenta una transformación durante la 
cual se ceden al entorno 140 KJ mediante calor, 
manteniéndose constante la presión. Calcula la variación 
de entalpía del sistema. ΔH (7.R2) 

ΔH=Qp=−140 kJ 

8.- Durante un proceso a presión constante, un sistema 
absorbe, mediante calor, 126 kJ. Calcula la variación de 
entalpía del sistema en dicho proceso. (7.2) 

ΔH=Qp=126 kJ 

Entalpia reacción  
9.- Interpreta la ecuación termoquímica: (7.R3) CH4 (g) + 
2 O2 (g) ---- CO2 (g) + 2 H20 (l) ΔHr0 = -894 kJ 

CH4(g)+2O2(g)→CO2(g)+2H2O(l)ΔHr0=−894 kJ  

 El signo negativo indica que la reacción libera energía al entorno 
→ es exotérmica. 

 Por tanto, por cada mol de CH₄ que se quema, se liberan 894 kJ 
de energía. 

 La ecuación muestra combustión del metano a presión y 
temperatura estándar. 

10.- Razona si la síntesis del amoniaco, a partir de sus 
elementos, es un proceso endotérmico o exotérmico, 
teniendo en cuenta la siguiente ecuación termoquímica. 
(7.3) N2 (g) + 3 H2 (g) -----2 NH3 (g) ΔHr0 = -92,2 kJ 

N2(g)+3H2(g)→2NH3(g)ΔHr0=−92,2 kJ  

 ΔH es negativo → exotérmica. 

 Por tanto, la síntesis de amoniaco libera calor y no necesita aporte 
de energía externo. 

11.- Señala cuáles de las siguientes reacciones son 
endotérmicas: 
a) H2 (g) + ½ O2 (g)  H2O (g) ΔH = -57,8 kcal 
b) ½ N2 (g) + ½ O2 (g)  NO (g) ΔH = 21,6 kcal 
c) ½ N2 (g) + O2 (g) + 8,1 kcal  NO2 (g) 
d) ½ N2 (g) 3/2 H2 (g)  NH3 (g) + 11 kcal 
e) NH3 (g)  ½ N2 (g) + 3/2 H2 (g) ΔH = 11 kcal (7.11) 

a) H₂ + ½ O₂ → H₂O ΔH = -57,8 kcal → exotérmica 
b) ½ N₂ + ½ O₂ → NO ΔH = 21,6 kcal → endotérmica ✅ 
c) ½ N₂ + O₂ + 8,1 kcal → NO₂ → ΔH > 0 → endotérmica ✅ 
d) ½ N₂ + 3/2 H₂ → NH₃ + 11 kcal → ΔH negativo para la reacción 
estándar, pero si la ecuación dice que se libera 11 kcal, entonces 
exotérmica 
e) NH₃ → ½ N₂ + 3/2 H₂ ΔH = 11 kcal → ΔH > 0 → endotérmica ✅ 

 

 

13.- Un mol de carbonilo de níquel gaseoso, Ni(CO)4, se 
descompone al calentarlo dando níquel y 
monóxido de carbono, absorbiéndose 160,7 kJ en forma 
de calor. 
a) Escribe una ecuación termoquímica para esta reacción. 
b) ¿Se trata de una reacción endotérmica o exotérmica? 
c) Calcula cuántos gramos de Ni(CO)4 se descomponen 
cuando el calor absorbido es de 10 kJ. 
(7.12) Sol: 10,62 g 

A) ΔH=+160,7 kJ/mol ENDOTERMICA 
B) Endotérmica, porque absorbe calor del entorno. 

C)  
Entalpia de formacion  
14.- ¿Qué significado tiene el dato ΔHf0 NO(g) = 
90,2 kJ/mol? Escribe la ecuación termoquímica 
correspondiente. (7.14) 

 
15.- Escribe la ecuación correspondiente a la 
reacción de formación de las siguientes sustancias: 
a) Glucosa (s) C6H12O6 
b) Etanol (l) CH3-CH2OH 
c) Ácido etanoico (l) CH3-COOH 
d) Nitrato de zinc (Trioxonitrato V de zinc) (s): 
Zn(NO3)2 (Mc-3.11) 

 



 

 

16.- Dadas las entalpías estándar de formación: 
ΔHf0 CO(g) = -110,5 kJ/mol y ΔHf0 CO2(g) = -
393,5 kJ/mol, halla ΔHr0, para la ecuación: CO (g) 
+ ½ O2 (g)  CO2 (g) (7.R4) Sol: -283 kJ 

 
17.- Utilizando los datos ΔHf0 PCl3 (l) = -317,7 
kJ/mol; ΔHf0 PCl5 (s) = -454,8 kJ/mol; calcula 
ΔHr0 para la reacción: 
PCl3 (l) + Cl2 (g)  PCl5 (s) (7.4)     Sol: -137,1 kJ 

 
18.- Calcula la variación de entalpía estándar de las 
reacciones siguientes: 
2 SO2 (g) + O2 (g)  2 SO3 (g) 
N2O4 (g)  2 NO2 (g) 
Datos: ΔHf0 SO2 (g) = -296,8 kJ/mol; ΔHf0 SO3 (g) 
= -395,6 kJ/mol; ΔHf0 NO2 (g) = 33,2 kJ/mol; 
ΔHf0 N2O4 
(g) = 9,2 kJ/mol (7.20) 

 
19.- Halla en condiciones estándar, la entalpía de a 
la reacción: 
Zn (s) + 2 HCl (aq)  ZnCl2 (s) + H2 (g) 

Datos: ΔHf0 HCl(aq) = -167,2 kJ/mol; 
ΔHf0 ZnCl2 (s) = -415,9 kJ/mol (Mc-3.R6) Sol: -
81,5 kJ 

 

20.- Considera la reacción: 2 Ag2O (s)  4 Ag (s) + 
O2 (g) 
Calcula el calor desprendido o absorbido 
(especificar) cuando se descomponen 4,62 g de 
Ag2O a 25ºC. 
Dato: Entalpía estándar de formación de Ag2O (s) 
= -30,6 kJ/mol 
Dato: M (Ag) = 107,9 g/mol; M (O) = 16 g/mol 
(7.15) Sol: 0,61 kJ. 

 

 

21.- Algunos cocineros suelen tener a mano 
bicarbonato de sodio para cuando se les quema el 
aceite. Al echar esta sustancia sobre el fuego, 
sofoca las llamas y, además, se descompone dando 
dióxido de carbono, que contribuye también a 
sofocar las llamas. La ecuación de la 
descomposición del bicarbonato de sodio es: 
2 NaHCO3 (s)  Na2CO3 (s) + H2O (l) + CO2 (g) 
Calcula cuánto calor se absorbe en la 
descomposición de 100 g de bicarbonato de sodio. 
Datos: Entalpías estándar de formación: ΔHf0 
Na2CO3 (s) = -1131 kJ/mol; ΔHf0 H2O (l) = -285,9 
kJ/mol; 
ΔHf0 CO2 (g) = -393,5 kJ/mol; ΔHf0 NaHCO3 (s) = 
-947,7 kJ/mol (7.16) Sol: 50,6 kJ 

 

22.- El sulfuro de hidrógeno reacciona con el 
oxígeno según: 
H2S (g) + O2 (g)  S (s) + H2O (l) 
Calcula la entalpía de dicha reacción y el calor que 
se necesita o se desprende (especifícalo), por cada 
kg de azufre obtenido. 
Datos: ΔHf0 H2S (g) = --221 kJ/mol; ΔHf0 H2O (s) 
= -285,8 kJ/mol (Mc-3.14) Sol: -64,8 kJ; -2025 kJ 

 



 

 

23.- A partir de estos datos: ΔHf0 H2O (l) = -285,8 
kJ/mol; ΔHf0 CO2 (g) = -393,5 kJ/mol; ΔHf0 
C4H10 (l) = - 
125 kJ/mol. 
a) Determina la entalpía de combustión del gas 
butano (C4H10) 
b) Calcula la energía que se desprende cuando se 
quema totalmente el butano encerrado en una 
bombona de butano de 20 litros, a 25ºC y 7,4 
atmósferas de presión. 
(Mc-3.17-PAU) Sol: -2878 kJ/mol butano; 17400 kJ  
24.- Las entalpías normales de formación del 
butano (C4H10) dióxido de carbono y agua líquida 
son, 
respectivamente, -126,1; -393,5 y -285,8 kJ/mol. 
Calcula el calor desprendido en la combustión total 
de 3 kg de butano. (7.R10) Sol: 148805,2 kJ 

 

25.- a) Calcula la variación de entalpía estándar de 
la reacción del carburo de calcio (CaC2) sólido con 
el agua líquida para dar hidróxido de calcio sólido y 
acetileno (C2H2) gas. 
b) Calcula la energía que se desprende mediante 
calor durante la combustión, a presión constante, 
de 50 dm3 de acetileno, medidos a 25 ºC y 1,01 · 
105 Pa. 
Datos: ΔHf0 CaC2 (s) = -62,7 kJ/mol; ΔHf0 H2O (l) 
= -285,6 kJ/mol; ΔHf0 Ca(OH)2 (s) = -76,1 kJ/mol; 
ΔHf0 
C2H2 (g) = -84,6 kJ/mol y ΔHf0 CO2 (g) = -393,5 
kJ/mol; 1 atm= 101.325 Pa (7.18)    Sol: 473,2 
kJ/mol CaC2; 2015,52 kJ 

 

26.- Un proceso industrial necesita 36200 kJ, que 
se obtienen quemando a 25ºC y 1 atm de presión, 
422 l de una mezcla de etano y propano. Calcula: 
a) El calor de combustión del etano y del propano. 
b) La composición molar, en porcentaje, del gas 
utilizado. 
Datos: ΔHf0 C2H6 (g) = -85 kJ/mol; ΔHf0 H2O (l) = 
-285,6 kJ/mol; ΔHf0 C3H8 (g) = -104 kJ/mol y 
ΔHf0 CO2 
(g) = -393,5 kJ/mol (Mc-3.19-PAU) 
Sol: -1558,5 kJ/mol etano; -2218,5 kJ/mol 
propano; 19 y 81% 

 
 

27.- La entalpía de combustión de la sacarosa 
(C12H22O11) es ΔHr = -5644 kJ/mol. Calcula su 
entalpía de formación, con los datos siguientes: 
ΔHf0 H2O (l) = -285,8 kJ/mol; ΔHf0 CO2 (g) = -
393,5 kJ/mol (Mc-3.R8) Sol: -2222kJ/mol sacarosa 

 
28.- Calcula la entalpía estándar de formación del 
ácido propanoico (CH3-CH2-COOH) si sabes que en 
esas condiciones, la combustión de 1 mol del ácido 
desprende 900 kJ.Datos: ΔHf0 CO2 (g) = -393,5 
kJ/mol; ΔHf0 H2O (l) = -285,8 kJ/mol (Mc-3.20) 
Sol: -1138 kJ 

 



 

 

29.- Durante la fotosíntesis, las plantas verdes 
sintetizan la glucosa según la siguiente reacción: 
6 CO2 (g) + 6 H2O (l)  C6H12O6 (s) + 6 O2 (g) 
ΔHr = 2815 kJ/mol 
a) ¿Cuál es la entalpía de formación de la glucosa? 
b) ¿Qué energía se requiere para obtener 50 g de 
glucosa? 
c) ¿Cuántos litros de oxígeno, medidos en 
condiciones estándar, se desprenden por cada 
gramo de glucosa formado? 
Datos: ΔHf0 CO2 (g) = -393,5 kJ/mol; ΔHf0 H2O (l) 
= -285,8 kJ/mol (Mc-3.21-PAU) Sol: -1260,8 
kJ/mol; 782 kJ; 0,814 l 

 
30.- En la combustión de 0,1 g de metanol a 298 K, 
a presión constante, se liberan 2,26 kJ de energía 
mediante calor. Calcula la entalpía estándar de 
combustión y de formación del metanol, CH3OH. 
Datos: ΔHf0 CO2 (g) = -393,5 kJ/mol; ΔHf0 H2O (l) 
= -285,8 kJ/mol (7.17) 
Sol: -723,2 kJ/mol; -241,9 kJ/mol 

 

 
31.- Cuando se quema una muestra de 2,44 g de 
naftaleno sólido (C10H8) a volumen constante y 
25ºC, se desprenden 90,2 kJ. Calcula la variación 
de entalpía de la reacción de combustión del 
naftaleno. 
(Mc-3.9) Sol: -4737 kJ/mol 

 

32.- Se pretenden comparar las características 
energéticas de la miel y la ginebra asumiendo que 
la primera está constituida por un 80% en peso de 
glucosa, C6H12O6(s), y que la segunda contiene un 
45% en peso de etanol, C2H5OH(l). Para ello: 
a) Escribe las reacciones de combustión de los dos 
compuestos mencionados anteriormente, quedando 
el agua en estado líquido. 
b) Calcula las entalpías estándar de combustión de 
ambos compuestos en kJ.mol-1. 
c) Calcula la energía desprendida por cada kg de 
miel y por cada kg de ginebra. 
(Datos: Masas atómicas: C = 12 ; H = 1 ; O=16; 
Hf0 (kJ.mol-1): C6H12O6(s) = -1260 ; C2H5OH(l) 
= -277,6 ; CO2(g) = -393,5 ; H2O(l) = -285,8) 
(Jun-2011) 

 

REGLAS DE TERMODINAMICA 
33.- Considera la ecuación termoquímica: 
C2H6 (g) + 7/2 O2 (g)  2 CO2 (g) + 3 H2O (l) ΔH 
= -1559,7 kJ 
Calcula el valor de ΔH para las siguientes 
ecuaciones: (7.23) 
2 C2H6 (g) + 7 O2 (g)  4 CO2 (g) + 6 H2O (l) 
2 CO2 (g) + 3 H2O (l)  C2H6 (g) + 7/2 O2 (g) 

 
34.- Considera el proceso de disolución del bromuro 
de plata en agua: 
AgBr (s)  Ag+ (aq) + Br- (aq) ΔH = 84,4 kJ 
a) Calcula ΔH para el proceso en el que un mol de 
bromuro de plata precipita de una disolución 
acuosa. 
b) ¿Cuánto vale ΔH para la precipitación de un 
gramo de bromuro de plata?(7.R9)    Sol:-84,4 kJ; -
0,45kJ 

 



 

 

35.- La reacción entre el óxido de hierro (III) y el 
aluminio metálico origina la reducción del hierro y 
la 
oxidación de aluminio:2 Al + Fe2O3  2 Fe + Al2O3 
Esta reacción es altamente exotérmica (se 
denomina reacción termita) y en ella se obtiene 
hierro fundido. La entalpía de la reacción es ΔH = -
200 kcal. 
a) ¿Cuál es la entalpía de la reacción 2 Fe + Al2O3  
2 Al + Fe2O3? 
b) ¿Cuánto calor se desprende en la formación de 5 
moles de trióxido de dialuminio? (7.6)  Sol: 836 kJ; 
-4180 kJ 

 

36.- Calcula la entalpía de la reacción de formación 
del gas tóxico monóxido de carbono a partir de sus 
elementos: 
C (s) + ½ O2 (g)  CO (g) 
A partir de los datos de otras ecuaciones 
termoquímicas: 
(1) C (s) + O2  CO2 (g) ΔH1 = -393, 5 kJ 
(2) 2 CO (g) + O2 (g)  2 CO2 (g) ΔH2 = -566 kJ 
(7.R6) Sol: -110,5 kJ/mol 

 

37.- Calcula la entalpía de la 1ª reacción 
conociendo las entalpías de las siguientes 
reacciones: 
CO2 (aq) + NaOH (aq)  NaHCO3 (aq) 
CO2 (aq) + 2 NaOH (aq)  Na2CO3 (aq) + H2O (l) 
ΔH= -84,5 kJ 
NaHCO3 (aq) + NaOH (aq)  Na2CO3 (aq) + H2O (l) 
ΔH = -38,5 kJ 
(7.7) Sol: -46 kJ 

 

38.- El monóxido de carbono se utiliza a menudo en 
metalurgia para eliminar el oxígeno de muchos 
óxidos metálicos y obtener así el metal libre. La 
ecuación termoquímica del CO con el óxido de 
hierro 
(III) es: Fe2O3 (s) + 3 CO (g)  2 Fe (s) + 3 CO2 
(g) ΔH0= -26,7 kcal Utiliza esta ecuación y la de la 
combustión del CO: 
CO (g) + ½ O2 (g)  CO2 (g) ΔH0= -283 k kcal 
Para calcular el valor de ΔH0 de la reacción: 
2 Fe (s) + 3/2 O2 (g)  Fe2O3 (s)      (7.25) Sol: -
822,3 kcal 

 

39.- A partir de los datos siguientes, calcula el calor 
de formación del pentacloruro de fósforo sólido: 
P4 (s) + 6 Cl2 (g)  4 PCl3 (l) ΔH = - 304 kcal 
PCl3 (l) + Cl2 (g)  PCl5 (s) ΔH = -32,8 kcal 
(7.26) Sol: -108,8 kcal/mol PCl5 

 

40.- Se conocen los siguientes datos de calores de 
combustión a 298 K: 
C (gráfito) + O2 (g)  CO2 (g) ΔH = -376,2 kJ 
H2 (g) + ½ O2 (g)  H2O (l) ΔH = -273,28 kJ 
C6H6 (l) + 15/2 O2 (g)  3 H2O (l) + 6 CO2 (g) ΔH 
= -3124 kJ 
Calcula el calor de formación del benceno en 
kJ/mol a partir de sus elementos, C (grafito) e 
hidrógeno 
(g) (7.R11) Sol: 46,96 kJ/mol 

 

41.- Las entalpías de combustión del etino, 
hidrógeno y etano en condiciones estándar son 
respectivamente: -1297 kJ/mol; -285,8 kJ/mol y – 
1550,2 kJ/mol. Aplicando la ley de Hess, calcula la 
entalpía de reacción de hidrogenación de etino a 
etano. (Mc-3.R9) Sol: -318,4 kJ 

 

42.- Los calores de combustión del 1,3 butadieno 
(g), hidrógeno (g) y butano (g) son 
respectivamente: - 
2540; -285,8; y -2880 kJ/mol. Con esos datos, halla 
la variación de entalpía que se produce en la 
reacción de hidrogenación del 1,3 butadieno a 
butano. (Mc-3.24-PAU) Sol: -231,6 kJ/mol 
butadieno 

 



 

 

43.- El monóxido de plomo reacciona con carbono 
según la siguiente ecuación termoquímica: 
PbO(s) + C(grafito) Pb(s) + CO(g) ΔHo= 107 
kJ.mol-1. Por otra parte, el monóxido de carbono se 
puede 
obtener por oxidación del carbono, mediante la 
reacción: C(grafito) + 1/2 O2(g) CO(g) ΔHo= 155 
kJ.mol-1 
a) Calcula la entalpia estándar de formación del 
monóxido de plomo a partir de sus elementos. 
b) Cuanta energía se necesita para que 414 gramos 
de plomo reaccionen con oxígeno obteniendo 
monóxido de plomo? 
c) Dibuja el diagrama entalpico de la reacción de 
formación del PbO. (Masa atómica del Pb = 207) 
(Sep-2011) 

 

Enrgia de enlace 
44.- En la reacción entre el flúor atómico y el 
hidrógeno molecular se libera energía: 
H2 (g) + F (g)  HF (g) + H (g) ΔH < 0 
¿Qué enlace es más fuerte, el H-H o el H-F? (7.27) 

 
45.- Calcula ΔH, para la reacción entre el etileno 
(eteno) y el cloro gaseosos: 
CH2 = CH2 (g) + Cl-Cl (g) ↔ CH2Cl – CH2Cl (g) 
Datos: Eenlace C=C = 612 kJ/mol; Eenlace Cl-Cl = 
243 kJ/mol; Eenlace C-C = 347 kJ/mol; Eenlace C-
Cl =331 
kJ/mol(7.R5) Sol: -154 kJ 
 

 
46.- La energía absorbida o liberada en una 
reacción química puede estimarse a partir de las 
llamadas 
“energías de enlace”, que indican la energía que 
hay que aportar para romper un enlace, o que se 
libera cuando dicho enlace se forma a partir de los 
átomos gaseosos. Calcula el valor de ΔH de la 
reacción: 
CH2 = CH2 (g) + H2 (g)  CH3 – CH3 
Energías de enlace en kJ/mol: C=C (612); H-H 
(436); C-C (347); C-H (414) (7.29) Sol: -127 kJ  

47.- Usando los valores de las energías de enlace, 
calcula la entalpía de la reacción de formación de 
dos moles de bromuro de hidrógeno gaseoso a 
partir de sus elementos: 
H2 (g) + Br2 (g)  2 HBr (g) 
Energías de enlace en kJ/mol: H-H (436); Br-Br 
(194); H-Br (366) (7.28) Sol: -102 kJ  
48.- Halla la entalpía de formación del amoniaco 
según: 
N2 + 3 H2  2 NH3 
Entalpías de enlace (kJ/mol): N≡N (941); H-H 
(436); N-H (393) (Mc-3.27) Sol: -109 kJ 
 

 
49.- Calcula la entalpía de la reacción de 
hidrogenación del 1,3-butadieno a butano. 
Entalpías de enlace (kJ/mol): C=C (613); H-H 
(436); C-H (414); C-C (347) Comparar el resultado 
con el ejercicio 43 (Mc-3.26) Sol: -252 kJ 
 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
  



 

 

  

3. Entropía (S) y espontaneidad 
50.- Explica qué se entiende por entropía y ordena de mayor a menor la entropía: 1 gramo de hielo, 1 
gramo de vapor de agua, 1 gramo de agua líquida. (Mc-3.31) 

 
51.- Dadas las entropías estándar (a presión de 1 atm) Sº NH3 (g) = 192,3 J/molK; Sº N2 (g) = 191 J/molK 
y Sº H2 (g) = 130 J/molK, calcula ΔSºr (abreviadamente, ΔSº) para la reacción: 
N2 (g) + 3 H2 (g)  2 NH3 (g) 
(7.R7) Sol: -196,4 J/K 

 
52.- Calcula la variación de entropía, en condiciones estándar, de la reacción de descomposición del 
amoniaco. Datos: Sº (NH3) = 192,3 J/K; Sº (N2) = 191,5 J/K; Sº (H2) = 130,7 J/K. (Mc-3.R13) Sol: 199 J/K 

 
53.- Halla la variación de entropía que tiene lugar en la combustión del metanol. 
Datos: Sº CO2 (g) = 213,8 J/molK; Sº O2 (g) = 204,8 J/molK; Sº H2O (l) = 69,8 J/molK; Sº CH3OH (l) = 
126,6 J/molK (Mc-3.35) Sol: -80,4 J/K 

 

54.- Predice el signo de ΔS para las siguientes reacciones: 
N2 (g) + 3 H2 (g)  2 NH3 (g) 
C (s) + H2O (g)  CO (g) + H2 (g) 
2 H2 (g) + O2 (g)  2 H2O (l) 
S (s) + O2 (g)  SO2 (l) (7.34) 

 
55.- Indica el signo de la variación de entropía que cabe esperar en las siguientes reacciones: 
CaCO3 (s)  CaO (s) + CO2 (g) 
HCl (g) + NH3 (g)  NH4Cl (s) 
2 HCl (aq) + Zn (s)  ZnCl2 (aq) + H2 (g) 
CuSO4 · 5H2O (s)  CuSO4 (s) + 5 H2O (l) (Mc-3.R12) 

 
1.Predice el signo de ∆S y la espontaneidad de los procesos:  
a)  O2( g) → 2O( g)                              ∆ H<0  



 

 

b) C (s) + H2O( g) →  CO( g) + H2(g)   ∆H>0  
a) O₂(g) → 2 O(g), ΔH < 0 

 Número de partículas aumenta: 1 molécula → 2 átomos → más desorden → ΔS > 0 
 ΔH < 0 (exotérmica) 
 Espontánea: sí, porque ΔS > 0 y ΔH < 0 

b) C(s) + H₂O(g) → CO(g) + H₂(g), ΔH > 0 
 Número de moléculas gaseosas: 1 + 1 → 2 → aumento de desorden → ΔS > 0 
 ΔH > 0 (endotérmica) 
 Puede ser espontánea a altas temperaturas, ya que TΔS puede superar ΔH 

2. Predice el signo de la variación de entropía y la espontaneidad de las siguientes reacciones :  
a)  2PbO (s) + 2 SO2 (g) → 2 PbS (s) + 3 O2 (g)          
b)  2 As (s) + 3 F2 (g)→  2 AsF3 (l)                                
c)  CO (g) → C (s) + 1/2 O 2 (g)                                   

∆H  =  + 830.8 KJ  
∆H  =    -1643 KJ  
∆H  =  +110.5 KJ 

a) 2 PbO(s) + 2 SO₂(g) → 2 PbS(s) + 3 O₂(g), ΔH = +830.8 kJ 
 ΔS: reactivos 2 sólidos + 2 gases → productos 2 sólidos + 3 gases → ligero aumento de desorden → 

ΔS > 0 
 ΔH > 0 → endotérmica 
 Espontánea solo a T muy altas 

b) 2 As(s) + 3 F₂(g) → 2 AsF₃(l), ΔH = −1643 kJ 
 Reactivos: 2 sólidos + 3 gases → producto: 2 líquidos → ΔS < 0 (menos desorden) 
 ΔH < 0 → exotérmica 
 Espontánea a bajas temperaturas, ΔH domina 

c) CO(g) → C(s) + ½ O₂(g), ΔH = +110.5 kJ 
 Reactivos: 1 gas → productos: 1 sólido + ½ gas → ΔS < 0 (menos desorden) 
 ΔH > 0 → endotérmica 
 No espontánea a T bajas ni altas 

3.¿Será espontáneas la siguiente reacción? ¿Por qué? 2 NOCl(g) → 2 NO(g) + Cl2(g)       (endotérmica) 
  Número de moléculas: 2 → 3 → ΔS > 0 
  ΔH > 0 → endotérmica 
  Puede ser espontánea a temperaturas suficientemente altas (TΔS > ΔH) 
4.Indica, razonadamente, el signo de ΔS en los siguientes procesos. ¿Cuál será espontáneo y cuál no lo es   con toda seguridad?             
2 SO2(g) + O2(g) → 2 SO3(g)                 ΔH<0                            
C(s) + H2O (g) → CO (g) + H2(g             ΔH>0            
NH3(g) + HCl(g) → NH4Cl(s)                  ΔH<0  
CaCO3(s) + 2HCl(ac) → CO2(g) + CaCl2(ac) + H2O(l)     ΔH<0  

Reacción ΔH ΔS Espontaneidad 

2 SO₂(g) + O₂(g) → 2 SO₃(g) <0 <0 (menos moléculas) Espontánea a bajas T 

C(s) + H₂O(g) → CO(g) + H₂(g) >0 >0 Espontánea a altas T 

NH₃(g) + HCl(g) → NH₄Cl(s) <0 <0 Espontánea a bajas T 

CaCO₃(s) + 2 HCl(aq) → CO₂(g) + CaCl₂(aq) + H₂O(l) <0 >0 Espontánea a todas T 
5. Considera los siguientes procesos químicos e intenta predicir si serán espontáneos: 
 a) NaOH (s) →  Na + (aq) + OH – (aq)    ∆H < 0 b) H 2 (g) + 1/2 O2 (g) → H2O(l)      ∆H < 0  
a) NaOH(s) → Na⁺(aq) + OH⁻(aq), ΔH < 0 

 Disolución aumenta el desorden → ΔS > 0 
 ΔH < 0 → exotérmica 
 Espontánea a todas las T 

b) H₂(g) + ½ O₂(g) → H₂O(l), ΔH < 0 
 1.5 moles gas → 1 mol líquido → ΔS < 0 
 ΔH < 0 → exotérmica 
 Espontánea a bajas T, ΔH domina 

6.Razona en que situaciones podrán ser espontáneos los siguientes procesos:  
a) ∆H > 0              ∆S > 0  
b) ∆H < 0             ∆S > 0  
c) ∆H < 0               ∆S < 0 

 Caso ΔH ΔS Espontáneo 

a) ΔH > 0, ΔS > 0 Endotérmico, aumenta desorden Sí a T altas (TΔS > ΔH) 
 

b) ΔH < 0, ΔS > 0 Exotérmico, aumenta desorden Sí a todas las T  
c) ΔH < 0, ΔS < 0 Exotérmico, disminuye desorden Sí a T bajas ( ΔH 
 
7.Para una determinada reacción química ∆H =35,4 kJ y ∆S  85,5 J/ K  . Indica si:  
a)¿ Es exotérmica o endotérmica?  



 

 

b) ¿La reacción da lugar a un aumento o disminución del desorden del sistema?  
c)¿ La reacción será espontánea a 298 K ?  
a) Exotérmica o endotérmica? 

 ΔH > 0 → endotérmica 
b) Desorden aumenta o disminuye? 

 ΔS > 0 → aumenta el desorden 
c) Espontánea a 298 K? 
ΔG=ΔH−TΔS  
ΔG=35.4 kJ −298⋅0.0855 kJ/K=35.4−25.5≈9.9 kJ  

 ΔG > 0 → no espontánea a 298 K 
8. En la reacción 4 Ag (s) + O2 (g) → 2 Ag2O (s), la variación de entalpía y la variación de entropía a 25ºC y 1 atm valen -61,1 kJ  y 
-132,1 J/K respectivamente. Suponiendo que estos valores son independentes de la temperatura, determinar si: a)¿ Será 
espontánea  en esas condiciones b) ¿ y a 500ºC?  
a) A 25 °C = 298 K 
ΔG=−61.1−298⋅(−0.1321)=−61.1+39.35≈−21.75 kJ\Delta G = -61.1 - 298 \cdot (-0.1321) = -61.1 + 39.35 \approx -21.75\,\text{kJ} 
ΔG=−61.1−298⋅(−0.1321)=−61.1+39.35≈−21.75kJ  
Espontánea a 25 °C 
b) A 500 °C = 773 K 
ΔG=−61.1−773⋅(−0.1321)=−61.1+102.1≈41 kJ\Delta G = -61.1 - 773 \cdot (-0.1321) = -61.1 + 102.1 \approx 41\,\text{kJ} 
ΔG=−61.1−773⋅(−0.1321)=−61.1+102.1≈41kJ  
No espontánea a 500 °C 
9.El carbonato de calcio se descompone según la siguiente ecuación: CaCO3(s) →  CaO(s) + CO2(g) a)Determinar la variación de 
entalpía de esta reacción. b)Calcular el volumen de dióxido de carbono medido a 1,5 atm y 27 oC, que se origina al 
descomponerse 100 kg de carbonato. c)En esta reacción, la entropía, ¿aumenta, disminuye o no se modifica? d) ¿Qué cantidad 
de calor se necesitaría para producir 7 000 kg de óxido de calcio ? Datos: entalpías de formación: CO2 (g) = -393 kJ/mol, CaCO3(s  
= -1207 kJ/mol; CaO (s) = -635 kJ/mol. 

 

 
  

 



 

 

 

 

 

 

 
Al quemar un gramo de etanol se desprende una 
energía de 29,83 kJ y al quemar uno de ácido 
acético se desprenden 14,5 kJ. Determina la 
variación de entalpía que se produce en la 
oxidación de etanol a ácido acético 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 
  



 

 

 

4. Calorimetría 
13. Una bala de un cañón de 5 kg de hierro a 80 °C se cae sobre un lago helado. ¿Qué cantidad de agua se funde? 
Enfriarse :   Q=mcFeΔT     Q=5 kg⋅450 J . (80−0) ∘C         Q=5⋅450⋅80=180000 J 
Agua fundida: Q=magua. Lf        m agua= Q/ Lf      m agua= 180000/3.34. 105=0.539 kg 

14. Un trozo de 50 g de aluminio a 20 °C se enfría a －195.75 °C colocándolo en un recipiente grande con nitrógeno líquido 

a esa temperatura. Calcular la cantidad de nitrógeno que se vaporiza en este proceso. El calor latente de vaporización del 
nitrógeno es 47.56 kcal/kg. 

                    
 
17. ¿Qué cantidad de vapor inicialmente a 130 °C se requiere para calentar 200 g de agua en un recipiente de vidrio de 100 g 
de 20 °C a 50 °C? 
Solución: 𝑚𝑣𝑎𝑝𝑜𝑟 = 11.2 g 

 

Paso 1: Calor necesario para calentar el agua y el vaso 
Qnecesario=Qagua+Qvaso 
Qagua=magua⋅cagua⋅(Tf−Ti)=200⋅1⋅(50−20)=6000cal 
Qvaso=mvaso⋅cvaso⋅(Tf−Ti)=100⋅0.2⋅(50−20)=600cal 
Qnecesario=6000+600=6600cal 
Paso 2: Calor cedido por el vapor al condensarse y enfriarse 
hasta 50 °C 
El vapor primero se condensa a 100 °C, liberando calor latente:  
Q1=mvapor⋅Lv=mvapor⋅540 
Luego el agua formada se enfría de 100 a 50 °C: 
Q2=mvapor⋅cagua⋅(100−50)=mvapor⋅50 
Qcedido=Q1+Q2=mvapor(540+50)=mvapor⋅590 
Paso 3: Igualar calor cedido con calor necesario 
Qcedido=Qnecesario 

mvapor⋅590=6600    
5. Clasificar por signo de ΔH (conceptual, fácil) Para cada reacción indica si es exotérmica o endotérmica sabiendo el signo de 
ΔH: a) ΔH = −150 kJ b) ΔH = +45 kJ c) ΔH = 0 kJ 
a) ΔH = −150 kJ → signo negaƟvo → exotérmica (libera calor). 
b) ΔH = +45 kJ → signo posiƟvo → endotérmica (absorbe calor). 
c) ΔH = 0 kJ → no hay cambio neto de entalpía → ni exo ni endo (caso ideal; normalmente equilibrio o procesos a-entalpía). 
6. Calcula la energía, en julios, que hay que suministrar a 41.3g de zinc para elevar su temperatura de 19.8°C a 90°C. Solución: 𝑄 
= 1.13 × 103 J  

m=41.3 g 
calor específico del zinc: c=0.387 J 
ΔT=90−19.8=70.2 ∘C 

Q=mcΔT 
Q=41.3⋅0.387⋅70.2=1122.0 J 

 
7. El calor necesario para fundir 10g de hielo es 𝑄 = 3330J. ¿Cuál es el calor que interviene en la solidificación de 10g de agua 
líquida? Solución:  
Si el calor necesario para fundir 10 g  Q=+3330 J , la solidificación es el proceso inverso 
Q=-3330 J 

 8. ¿Cuántas calorías deben suministrarse a 60g de hielo a −10°C para que se funda y elevarla temperatura del agua a 40°C?   
hielo=0.50 cal   y agua = 1 
cal 
Lf = 80 cal ¿ 

Calentar hielo de −10 a 0     Q1=mc hielo   ΔT=60⋅0.50⋅10=300 cal 
Fundir el hielo 10 a 0 :          Q2=mLf=60⋅80= 4800 cal 
Calentar el agua de  0 a 40  Q3=mcagua ΔT=60⋅1.⋅40=2400 cal 
Qtotal=Q1+Q2+Q3=300+4800+2400=7500 cal  o 7.5 kcal 

9. Al calentar 800g de cierta sustancia, la temperatura se eleva de 15°C a 35°C. Si el proceso ha requerido 11200cal, ¿cuál es el 
calor específico de dicha sustancia? ¿Y la capacidad calorífica de esos 800g?  
Enunciado: 
m=800 g 
ΔT=35−15=20  
Q=11200 cal 
 

Calor especifico  
Capacidad calorífica del conjunto: C=mc=800⋅0.7=560 cal 

10. El helio líquido ebulle a 4.2K, y sucalor latente de vaporización es de 4.99cal/g. Se pretende evaporar 20L de He líquido 
mediante un calefactor eléctrico sumergido de 15W de potencia. Si la densidad del helio líquido es 0.125g/cm3, ¿cuánto tiempo 
se empleará en el proceso de evaporación?  
Lvap=4.99 cal 
volumen V=20 L=20 000 cm3 
densidad ρ=0.125 g 
potencia calefactor P=15  
1 cal=4.186 J 

Masa de He líquido: m=ρV=0.125⋅20000=2500 g  
Calor necesario (en calorías): Qcal=mL=2500⋅4.99=12475 cal 
Convertir a joules: QJ=12475⋅4.186≈5.222×104 J 

Tiempo necesario:  = 58 min 



 

 

  
11: Calor absorbido por un cuerpo Un trozo de cobre de masa 200 g se calienta desde 20 ºC hasta 80 
ºC.El calor específico del cobre es c = 0,385 J/g·ºC. Calcula el calor absorbido. 
Q = m · c · ΔTQ = 200 · 0,385 · 60 = 4620 J 
12 Identificar por observación (fácil-práctico) Indica si las siguientes observaciones corresponden a una 
reacción exotérmica o endotérmica y por qué:a) Un vaso que contenía una solución se calienta al añadir 
una sal.b) Una bolsa instantánea para enfriar (bolsa que enfría al mezclar dos sobres) disminuye su 
temperatura. 
a) Se calienta → sistemas liberan calor al exterior → exotérmica. 
b) Se enfría → sistema absorbe calor del exterior → endotérmica. 
13.Un recipiente tiene una capacidad calorífica total de 840 J/ºC.¿Cuánto calor absorbe si la 
temperatura sube 15 ºC? 
Q = C · ΔT Q = 840 · 15 = 12 600 J 
14. Relacionar ΔH y temperatura del entorno (conceptual) Explica por qué una reacción exotérmica puede no producir que la 
temperatura del recipiente aumente si hay una fuerte pérdida de calor al entorno (ej.: recipiente con pérdidas). 
Aunque la reacción libere energía (ΔH < 0), si el sistema pierde calor rápidamente al entorno (convección, radiación o 
conducción) la temperatura del contenido puede no aumentar apreciablemente. La observación de temperatura 
depende del balance entre calor liberado y pérdidas. Importante distinguir energía liberada (propiedad termodinámica) 
de cambio de temperatura observado (efecto práctico). 
15 — Identificación usando reacciones conocidas (intermedio) Clasifica como exotérmica o endotérmica (sin buscar valores 
numéricos) las siguientes transformaciones y justifica brevemente: a) Combustión de una vela. b) Fusión del hielo a 0 °C (bajo 
presión estándar). c) Disolución de cloruro de amonio (NH₄Cl) en agua (típico en mantas de experimentos). 
a) Combustión → exotérmica (combustión libera energía como calor y luz). 
b) Fusión del hielo → endotérmica (se necesita energía para romper la red de hielo y pasar a agua líquida). 
c) Disolución de NH₄Cl suele ser endotérmica (absorbe calor y la solución se enfría). 
16.Se tienen 0,5 kg de agua (500 g) que se enfrían de 80 ºC a 25 ºC. Calor específico del agua: c = 4,18 
J/g·ºC. 
Q = m · c · ΔT   Q = 500 · 4,18 · (–55) = –114 950 J 
17: Expansión de un gas Un gas se expande a presión constante de 100 kPa desde un volumen de 2 L a 
6 L. Calcula el trabajo realizado. 
P = 100 kPa = 100 000 Pa 
ΔV = 6 – 2 = 4 L = 4 × 10⁻³ m³ 
W = –P · ΔV   W = –100 000 · 4×10⁻³ = –400 J 
18 — Problema de confrontación (pensamiento crítico) Un alumno afirma: «Si una reacción es exotérmica (ΔH < 0), al aumentar 
la temperatura inicial del sistema la reacción será más exotérmica (ΔH cambiará a un valor más negativo)». ¿Está en lo cierto? 
Explica. 
No. ΔH (entalpía de reacción) es una función de estado y, para cambios pequeños de temperatura, varía muy poco; 
no cambia de signo sólo porque la T inicial sea mayor. Lo que sí puede cambiar notablemente son las velocidades o el 
equilibrio (K) de la reacción con la temperatura, pero ΔH no se vuelve más “exotérmica” simplemente porque 
comenzaste más caliente. (Se puede usar capacidad calorífica y relaciones de Kirchhoff para ver variaciones, pero no 
como afirmación general.) 
19.Un gas se comprime de 8 L a 3 L bajo una presión constante de 200 kPa.Calcula el trabajo. 
P = 200 kPa = 200 000 Pa 
ΔV = 3 – 8 = –5 L = –5×10⁻³ m³ 
W = –P · ΔV   W = –200 000 · (–5×10⁻³) = +1000 J 
20.¿Qué cantidad de calor se desprende cuando 100 g de vapor de agua a 150 °C se enfrían y condensan produciendo 100 g 
de agua líquida a 50 °C? 

1. Enfriar vapor de 150 °C a 100 °C: 
ΔT = 100 − 150 = −50 °C 
Q1 = m·c_vapor·ΔT = 100·0.48·(−50) = 100·0.48·(−50)            0.48·50 = 24 → 100·(−24) = −2400 cal 

2. Condensación a 100 °C: 
Q2 = m·(−L_v) = 100·(−540) = −54000 cal 

3. Enfriar agua líquida de 100 °C a 50 °C: 
ΔT = 50 − 100 = −50 °C 
Q3 = m·c_liq·ΔT = 100·1·(−50) = −5000 cal 

Total Q = Q1 + Q2 + Q3 = −2400 + (−54000) + (−5000) = −61400 cal 
 
21. ¿Qué cantidad de calor se desprende cuando 100 g de vapor de agua a 150 °C se enfrían y congelan produciendo 100 g de 
hielo a 0 °C? 

1. Enfriar vapor 150 → 100 °C: ya calculado = Q1 = −2400 cal 
2. Condensación a 100 °C: Q2 = −54000 cal 
3. Enfriar agua líquida 100 → 0 °C: ΔT = −100 °C 

Q3 = 100·1·(−100) = −10000 cal 
4. Congelación (líquido → hielo) a 0 °C: 

Q4 = m·(−L_f) = 100·(−80) = −8000 cal 
Total Q = Q1 + Q2 + Q3 + Q4 = −2400 −54000 −10000 −8000 = −74400 cal = −74.4 kcal 
  



 

 

5. Cambios de fase y diagramas 
Conceptos básicos: 

1. Rellena con los nombres de los cambios de estado la siguiente figura 

                      

2. Clasifica estos sistemas en abiertos, cerrados y aislados: a) Unabotella de agua fría expuesta a 
temperatura ambiente. (cerrado) b) Un termo lleno de café. (aislado) c) Un termómetro de mercurio. ( 
cerrado9 d) Unaolladeaguahirviendo ( abierto). e) Unmotordecombustión. ( abierto) f) Unaolla depresión 
(olla exprés).( cerrado) 
3. Clasifica las siguientes variables en extensivas e intensivas: masa E, presión I, volumen E, densidad I, 
temperatura I 
4. ¿Quévariables termodinámicas no son funciones de estado? 
Son aquellas que dependen del camino recorrido y no solo del estado inicial y final. 

➡ Trabajo (W): El trabajo realizado durante un proceso depende de cómo se hace la expansión/compresión. 

➡ Calor (Q): El calor transferido también depende del proceso seguido. 
 

Trabajo y diagrama 
20. En la expansión de un gas ideal el trabajo lo realiza ¿el gas o el entorno? 
El gas realiza el trabajo sobre el entorno (es decir, el sistema realiza trabajo). En la convención usual W>0si el sistema hace trabajo 
sobre el entorno; en la fórmula de la 1.ª ley que usamos aquí ΔU=Q−W es el trabajo hecho por el sistema. 

21. Un gas que está encerrado en un cilindro de 5 L sufre una expansión hasta 8 L cuando la presión exterior es de 150 kPa. 
¿Cuál es el valor del trabajo de expansión? 
Solución: 𝑊 = −450 J 

 
22. En un recipiente tenemos 34 g de gas amoniaco a 27 °C y a la presión de 100 kPa. Representa los siguientes procesos en un 
diagrama 𝑝 − 𝑉 y calcula el trabajo de expansión en cada uno de ellos: 
a) Expansión a presión constante hasta duplicar su volumen y, luego, transformación a volumen constante hasta que su 
presión se reduzca a la mitad. 
b) Transformación a volumen constante hasta que su presión se reduzca a la mitad y, luego, expansión a presión constante 
hasta duplicar el volumen. 
Solución: a) 𝑊 = −3029 J; b) 𝑊 = −1514 J 
 
23. Un gas ideal ocupa un volumen de 10 L a una temperatura de 300 K. Si se calienta 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 𝛲 − 𝑉. 
Solución: 𝑊 = −1013 J 

 
24. Sea un sistema formado por 0.5 mol de nitrógeno a una presión de 1 atm y una temperatura de 25 °C. Calcula el trabajo 
transferido en los siguientes casos: 
a) Se enfría a volumen constante hasta una presión de 0.8 atm y luego se calienta a presión constante hasta ocupar un 
volumen de 14.22 L. 
b) Se calienta a presión constante hasta ocupar un volumen de 14.22 L y luego se enfría a volumen constante hasta que su 
presión es de 0.8 atm. 
Construye los diagramas p-V correspondientes y explica por qué el trabajo no es una función de estado. 
Solución: a) 𝑊 = −162.8 J ; b) 𝑊 = −202.6 J 

a)  

b)  
25. Un gas ideal experimenta un proceso cíclico A-B-C-D-A. El gas inicialmente tiene un volumen de 1 L y una presión de 



 

 

2 atm y se expande a 𝛲 constante hasta un volumen de 2.5 L, después de lo cual se enfría a 𝑉 constante hasta que su presión 
es 1 atm. Después, se comprime a 𝛲 constante hasta que el volumen es de nuevo 1 L. Finalmente se calienta a 𝑉 constante 
hasta volver a su estado original. 
a) Representa el proceso en un diagrama 𝛲 − 𝑉. 
b) Determina el trabajo total realizado por el gas. 
c) Calcula el calor total añadido durante el ciclo. 
a) 

b)  
c) Para un ciclo completo ΔU=0   luego por la 1.ª ley Qtotal= W total   Por tanto Qtotal≈−152 J neto, es calor extraído del sistema). 

27. Calcule el trabajo realizado cuando se disuelven 50.0 g de estaño en un exceso de ácido a 1.00 atm y 25 °C: 
Sn(s) + 2 H+(ac) −−−−→ Sn2+(ac) + H2(g) 
Suponga comportamiento de gas ideal. 
Solución: 𝑊 = −1043 J 

 
 
 

 

 

  


