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QUÍMICA 

JUNIO 2023 

 
 
 

Ejercicio 1.  
Para las moléculas siguientes: 

i. 𝐶𝑂2 

ii. 𝑆𝑂2 
iii. 𝑁𝐻3 

iv. 𝐵𝐹3 
a) Represente las estructuras de Lewis e indique la geometría molecular según el 

modelo de repulsión de pares electrónicos de la capa de valencia. Justifique la 
respuesta. 

b) Justifique la polaridad de las moléculas. 
Solución: 

 
 
 

C y O tienden a rodearse de 8 e-. 

𝐶(𝑍 = 6) 1𝑠22𝑠22𝑝2 

𝑂(𝑍 = 8) 1𝑠22𝑠22𝑝4 
Vamos a comprobar la disposición de los e- para formar la estructura de Lewis. 

𝑁 = 8 · 3 = 24 𝑒 − 𝑛𝑒𝑐𝑒𝑠𝑎𝑟𝑖𝑜𝑠 
𝑉 = 4 + 6 · 2 = 16 𝑒 − 𝑑𝑒 𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑐𝑖𝑎 
𝐶 = 𝑁 − 𝑉 = 24 − 16 = 8 𝑒 − 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑑𝑜𝑠 ⇒ 4 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑐𝑒𝑠 

𝑆 = 𝑉 − 𝐶 = 16 − 8 = 8 𝑒 − sin 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑟 ⇒ 4 𝑝𝑎𝑟𝑒𝑠 𝑛𝑜 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑧𝑎𝑛𝑡𝑒𝑠 
 

Estructura de Lewis:  
Esta estructura en el espacio tendrá una geometría lineal puesto que tenemos un 
átomo central con dos ligandos y ningún par no enlazante. Por lo tanto, la 
geometría según TRECV, será igual que la estructura de Lewis. 

 
 
 

S y O tienden a rodearse de 8 e-. 
 

𝑆(𝑍 = 16) 1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝4 

𝑂(𝑍 = 8) 1𝑠22𝑠22𝑝4 
Vamos a comprobar la disposición de los e- para formar la estructura de Lewis. 

𝑁 = 8 · 3 = 24 𝑒 − 𝑛𝑒𝑐𝑒𝑠𝑎𝑟𝑖𝑜𝑠 
𝑉 = 6 + 6 · 2 = 18 𝑒 − 𝑑𝑒 𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑐𝑖𝑎 
𝐶 = 𝑁 − 𝑉 = 24 − 18 = 6 𝑒 − 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑑𝑜𝑠 ⇒ 3 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑐𝑒𝑠 
𝑆 = 𝑉 − 𝐶 = 18 − 6 = 12 𝑒 − sin 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑟 ⇒ 6 𝑝𝑎𝑟𝑒𝑠 𝑛𝑜 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑧𝑎𝑛𝑡𝑒𝑠 

 

𝐶𝑂2 

𝑆𝑂2 
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La geometría nos la da el átomo central. En este caso el S tiene dos enlaces (uno 
de ellos doble) y un par no enlazante por tanto la geometría que tendrá será 
angular. 

 
 

 
 
 

N tiende a rodearse de 8 e- y H tiende a rodearse de 2 e-. 
 

𝑁(𝑍 = 7) 1𝑠22𝑠22𝑝3 

𝐻(𝑍 = 1) 1𝑠1 
Vamos a comprobar la disposición de los e- para formar la estructura de Lewis. 

𝑁 = 1 · 8 + 3 · 2 = 14 𝑒 − 𝑛𝑒𝑐𝑒𝑠𝑎𝑟𝑖𝑜𝑠 
𝑉 = 5 + 3 · 1 = 8 𝑒 − 𝑑𝑒 𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑐𝑖𝑎 
𝐶 = 𝑁 − 𝑉 = 14 − 8 = 6 𝑒 − 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑑𝑜𝑠 ⇒ 3 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑐𝑒𝑠 

𝑆 = 𝑉 − 𝐶 = 8 − 6 = 2 𝑒 − sin 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑟 ⇒ 1 𝑝𝑎𝑟𝑒𝑠 𝑛𝑜 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑧𝑎𝑛𝑡𝑒𝑠 
 

 
El N tiene 4 enlaces y un par no enlazante por tanto tiene disposición tetraédrica 
y su geometría será pirámide trigonal. 
 

 
 
 

B tiende a rodearse de 6 e- y F tiende a rodearse de 8 e-. 
 

𝐵(𝑍 = 5) 1𝑠22𝑠22𝑝1 

𝐹(𝑍 = 9) 1𝑠22𝑠22𝑝5 
Vamos a comprobar la disposición de los e- para formar la estructura de Lewis. 

𝑁 = 1 · 6 + 3 · 8 = 30 𝑒 − 𝑛𝑒𝑐𝑒𝑠𝑎𝑟𝑖𝑜𝑠 
𝑉 = 3 + 3 · 7 = 24 𝑒 − 𝑑𝑒 𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑐𝑖𝑎 

𝐶 = 𝑁 − 𝑉 = 30 − 24 = 6 𝑒 − 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑑𝑜𝑠 ⇒ 3 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑐𝑒𝑠 
𝑆 = 𝑉 − 𝐶 = 28 − 6 = 18 𝑒 − sin 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑎𝑟𝑡𝑖𝑟 ⇒ 9 𝑝𝑎𝑟𝑒𝑠 𝑛𝑜 𝑒𝑛𝑙𝑎𝑧𝑎𝑛𝑡𝑒𝑠 
 

 
El B posee 3 enlaces y ningún par no enlazante por tanto su geometría será plana 
trigonal. 

𝐵𝐹3 

𝑁𝐻3 
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b) Para justificar la polaridad lo haremos con la geometría. Para que una molécula 
sea polar tiene que tener enlaces polares aunque puede tener enlaces polares y 
ser apolar por geometría. 

 

 
 

  
Serán apolares 𝐶𝑂2 𝑦 𝐵𝐹3  𝑦 𝑝𝑜𝑙𝑎𝑟𝑒𝑠 𝑆𝑂2 𝑦 𝑁𝐻3. 
 
Ejercicio 2.  
 

El permanganato de potasio, 𝐾𝑀𝑛𝑂4, reacciona con el sulfito de sodio, 𝑁𝑎2𝑆𝑂3, en medio 
ácido, 𝐻2𝑆𝑂4, produciendo sulfato de manganeso (II), 𝑀𝑛𝑆𝑂4, sulfato de potasio, 𝐾2𝑆𝑂4, 

y sulfato de sodio, 𝑁𝑎2𝑆𝑂4. 
a) Ajuste la reacción iónica que se produce mediante el método del ión-electrón y 

escriba la ecuación molecular ajustada, justificando cuál es la especie reductora y 
oxidante. 

b) Calcule la masa de permanganato potásico necesaria para obtener 125 g de 
sulfato de manganeso (II) si el rendimiento de la operación es del 70%. 
 

Solución: 
 

a) Obtendremos los estados de oxidación de los elementos. 
                        +1 +7  -2         +1  +4 -2       +1 +6 -2          +2 +6 -2         +1 +6 -2        +1 +6  -2 

𝐾𝑀𝑛𝑂4 +  𝑁𝑎2𝑆𝑂3 + 𝐻2𝑆𝑂4 → 𝑀𝑛𝑆𝑂4 +  𝐾2𝑆𝑂4 + 𝑁𝑎2𝑆𝑂4 
             Oxidante     reductor 

El Mn disminuye su estado de oxidación por tanto dará la reacción de reducción, 

siendo el  𝐾𝑀𝑛𝑂4 el oxidante. 
El S aumenta su estado de oxidación por tanto dará la reacción de oxidación 

siendo el 𝑁𝑎2𝑆𝑂3 el reductor. 
 
Ajustaremos la reacción por el método del ión-electrón. 
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𝑥2) 𝑀𝑛𝑂4
− +  8𝐻+ + 5𝑒− → 𝑀𝑛+2 + 4𝐻2𝑂 𝑠𝑒𝑚𝑖𝑟𝑟𝑒𝑎𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑟𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛 

𝑥5) 𝑆𝑂3
−2 + 𝐻2𝑂 → 𝑆𝑂4

−2 + 2𝐻+ + 2𝑒− 𝑠𝑒𝑚𝑖𝑟𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑜𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛 
 

2𝑀𝑛𝑂4
− + 16𝐻+ + 5𝑆𝑂3

−2 + 5𝐻2𝑂 → 2𝑀𝑛+2 + 8𝐻2𝑂 + 5𝑆𝑂4
−2 + 10𝐻+ 

2𝑀𝑛𝑂4
− + 6𝐻+ + 5𝑆𝑂3

−2 + 5𝐻2𝑂 → 2𝑀𝑛+2 + 3𝐻2𝑂 + 5𝑆𝑂4
−2 + 10𝐻+ 

 

Trasladamos los coeficientes de la reacción iónica a la molecular y los iones 
espectadores (Na y K) en caso de necesitarlo, se ajustarán por tanteo. 

2𝐾𝑀𝑛𝑂4 +  5𝑁𝑎2𝑆𝑂3 + 3𝐻2𝑆𝑂4 → 2𝑀𝑛𝑆𝑂4 +  𝐾2𝑆𝑂4 + 5𝑁𝑎2𝑆𝑂4 + 3𝐻2𝑂 
b) 𝑚𝐾𝑀𝑛𝑂4

?      125 𝑔 𝑀𝑛𝑆𝑂4    𝑟𝑒𝑛𝑑𝑖𝑚𝑖𝑒𝑛𝑡𝑜 70%    

125𝑔 𝑀𝑛𝑆𝑂4 𝑟𝑒𝑎𝑙𝑒𝑠 𝑥
100𝑔 𝑀𝑛𝑆𝑂4 𝑡𝑒ó𝑟𝑖𝑐𝑜𝑠

70𝑔 𝑀𝑛𝑆𝑂4 𝑟𝑒𝑎𝑙𝑒𝑠 
𝑥

1 𝑚𝑜𝑙𝑀𝑛𝑆𝑂4 

150,94 𝑔 𝑀𝑛𝑆𝑂4
𝑥

2 𝑚𝑜𝑙𝐾𝑀𝑛𝑂4

2 𝑚𝑜𝑙𝑀𝑛𝑆𝑂4
𝑥 

158,04 𝑔𝐾𝑀𝑛𝑂4

1 𝑚𝑜𝑙𝐾𝑀𝑛𝑂4
= 𝟏𝟖𝟔, 𝟗𝟕 𝒈𝑲𝑴𝒏𝑶𝟒 

 
Ejercicio 3.  
 
El monóxido de nitrógeno (NO) es un contaminante atmosférico capaz de descomponer 

las moléculas de ozono (𝑂3) en la atmósfera alta. En nuestro entorno, se genera, por 
ejemplo, a través del funcionamiento de los motores de combustión de los automóviles 
dado que se produce la reacción entre el oxígeno y el nitrógeno atmosférico. 

La constante de equilibrio 𝐾𝑐 para la reacción 𝑁2 (𝑔) + 𝑂2 (𝑔) ⇆ 2𝑁𝑂 (𝑔) es 8,8 · 10−4 a 
2200 K. Si 2 moles de 𝑁2 (𝑔) y 1 mol de 𝑂2 (𝑔) se introducen en un recipiente de 2,00 
litros y se calienta a 2200K: 

a) Calcule los moles de cada una de las especies en el equilibrio. 
b) Identifique si la reacción es exotérmica o endotérmica sabiendo que la constante 

de equilibrio 𝐾𝑐  es 8,8 · 10−4 a 2200 K y 10−30 a 22ºC. 
 
Solución: 

a)  
𝑁2(𝑔) + 𝑂2(𝑔) ⇄ 2𝑁𝑂2(𝑔) 

 

                                Inicial           2          1             - 
                          Equilibrio        2-x        1-x          2x 
 

Con los datos que tenemos 𝐾𝑐 = 8,8 · 10−4     𝑇 = 2200 𝐾      𝑣 = 2𝐿 y aplicando la 
ley de acción de masas: 

𝐾𝑐 =
[𝑁𝑂2]2

[𝑁2] · [𝑂2]
=

(
2𝑥
𝑣 )

2

2 − 𝑥
𝑣 ·

1 − 𝑥
𝑣

=
4𝑥2

(2 − 𝑥) · (1 − 𝑥)
=

4𝑥2

2 − 3𝑥 + 𝑥2
= 8,8 · 10−4     

3,99𝑥2 + 2,64 · 10−3𝑥 − 1,76 · 10−3 = 0,  
𝑟𝑒𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑚𝑜𝑠 𝑙𝑎 𝑒𝑐𝑢𝑎𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 2º 𝑔𝑟𝑎𝑑𝑜 𝑦 𝑜𝑏𝑡𝑒𝑛𝑒𝑚𝑜𝑠 𝑑𝑜𝑠 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖𝑜𝑛𝑒𝑠 𝑥1 = 0,02 𝑦  

𝑥2 = −0,021.  
𝐷𝑒𝑠𝑐𝑎𝑟𝑡𝑎𝑚𝑜𝑠 𝑒𝑙 𝑣𝑎𝑙𝑜𝑟 𝑛𝑒𝑔𝑎𝑡𝑖𝑣𝑜 𝑝𝑜𝑟 𝑛𝑜 𝑡𝑒𝑛𝑒𝑟 𝑠𝑒𝑛𝑡𝑖𝑑𝑜 𝑙ó𝑔𝑖𝑐𝑜 𝑒𝑛 𝑒𝑙 𝑝𝑟𝑜𝑏𝑙𝑒𝑚𝑎. 

 𝐶𝑜𝑛 𝑒𝑙 𝑣𝑎𝑙𝑜𝑟 𝑑𝑒 𝑥 = 0,02  
𝑜𝑏𝑡𝑒𝑛𝑑𝑟𝑒𝑚𝑜𝑠 𝑙𝑜𝑠 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑡𝑜𝑑𝑎𝑠 𝑙𝑎𝑠 𝑒𝑠𝑝𝑒𝑐𝑖𝑒𝑠 𝑒𝑛 𝑒𝑙 𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜.  

𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑁2 = 2 − 𝑥 = 2 − 0,02 = 1,98 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠  
𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑂2 = 1 − 𝑥 = 1 − 0,02 = 0,98 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠  
𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑁𝑂2 = 2𝑥 = 2 · 0,02 = 0,04 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠  
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b) Al disminuir la temperatura disminuye la constante de equilibrio y si 
disminuye Kc es porque el equilibrio se desplaza hacia los reactivos. Según 
el principio de Le Chatelier al disminuir la temperatura el sistema se 
desplaza en el sentido en que desprenda calor. Por tanto la reacción directa 
será endotérmica.  
Podemos también demostrarlo utilizando la ecuación de Van’t Hoff. 

𝑙𝑛
𝐾1

𝐾2
= −

∆𝐻

𝑅
(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) = 𝑙𝑛

8,8 · 10−4

10−30
= −

∆𝐻

8,31
(

1

2200
−

1

298
) ⇒ 

∆𝐻 = 177711,27 > 0 𝐸𝑛𝑑𝑜𝑡é𝑟𝑚𝑖𝑐𝑎 
 
Ejercicio 4.  
 
Se dispone de 70 mL de una disolución acuosa de KOH 0,3 M a la que se añade una 
disolución acuosa de HCl 0,15 M. Calcule, suponiendo volúmenes aditivos: 

a) El pH cuando se han añadido 50 mL de la disolución acuosa de HCl. 
b) El volumen de la disolución acuosa de HCl que es necesario añadir a la disolución 

inicial de KOH para neutralizarla y justifique el valor final del pH. 
 

Solución: 
 

𝐾𝑂𝐻 (70 𝑚𝐿 0,3𝑀) + 𝐻𝐶𝑙(50 𝑚𝐿 0,15𝑀) 
a)  

El pH lo marcará aquella sustancia que esté en exceso, para ello vamos a calcular 
los moles de cada una de ellas. 

𝑛𝐾𝑂𝐻 = 𝑀 · 𝑣 = 0,3 · 70 · 10−3 = 0,021 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠  
𝑛𝐻𝐶𝑙 = 𝑀 · 𝑣 = 0,15 · 50 · 10−3 = 7,5 · 10−3 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 

Como reaccionan mol a mol, vemos que KOH está en exceso. 
(𝑛𝐾𝑂𝐻)𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑜 = (𝑛𝐾𝑂𝐻)𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙𝑒𝑠 − (𝑛𝐾𝑂𝐻)𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑛 = 0,021 − 7,5 · 10−3 

= 0,0135 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠  

[𝐾𝑂𝐻]𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑜 =
(𝑛𝐾𝑂𝐻)𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑜

𝑣𝑇
=

0,0135

70 · 10−3 + 50 · 10−3
= 0,1125 𝑚𝑜𝑙/𝐿 

Como KOH es una base fuerte, estará totalmente disociado, por lo tanto la 
concentración de KOH será la misma que OH- 

[𝐾𝑂𝐻] = [𝑂𝐻−] = 0,1125
𝑚𝑜𝑙

𝐿
   

𝑝𝑂𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝑂𝐻−] = 0,948  
𝑝𝐻 + 𝑝𝑂𝐻 = 14 ⇒ 𝑝𝐻 = 13,05 

 

b) 𝐻𝐶𝑙(0,15𝑀 𝑣? ) + 𝐾𝑂𝐻(70𝑚𝐿 0,3𝑀) → 𝐾𝐶𝑙 + 𝐻2𝑂 
Se producirá una neutralización. 

𝑉á𝑐𝑖𝑑𝑜 · 𝑀á𝑐𝑖𝑑𝑜 · 𝑛º𝐻+ = 𝑉𝑏𝑎𝑠𝑒 · 𝑀𝑏𝑎𝑠𝑒 · 𝑛º𝑂𝐻− ⇒ 

𝑉𝐻𝐶𝑙 · 0,15 · 1 = 70 · 10−3 · 0,3 · 1 ⇒ 𝑉𝐻𝐶𝑙 = 0,14 𝐿 = 140 𝑚𝐿 
Para justificar el pH final comprobaremos si los iones que provienen de la sal 
formada sufren o no proceso de hidrólisis. 

𝐾𝐶𝑙 → 𝐾+ + 𝐶𝑙− 
Al disociar la sal comprobamos que sus iones provienen de ácido y base fuerte 
por tanto no sufrirán hidrólisis y el pH de la disolución resultante será neutro. 
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Ejercicio 5. 
 
Conteste razonadamente a las siguientes cuestiones: 

a) Escriba la fórmula semidesarrollada de las sustancias propuestas a continuación, 

y comente si tienen fórmula molecular 𝐶4𝐻8𝑂2. 
i. Ácido butanoico. 
ii. Butanodial. 
iii. Propanoato de metilo. 
iv. Ácido metilpropanoico. 

b) Defina isomería y justifique cuáles de los compuestos escritos son isómeros entre 
sí y de qué tipo. 

Solución: 

a) Ácido butanoico: .  𝑇𝑖𝑒𝑛𝑒 𝑓ó𝑟𝑚𝑢𝑙𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝐶4𝐻8𝑂2 
                      O  O 

Butanodial:           C-CH2-CH2-C 

                       H H 

  

 𝑁𝑜 𝑡𝑖𝑒𝑛𝑒 𝑓ó𝑟𝑚𝑢𝑙𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝐶4𝐻8𝑂2  
 

Propanoato de metilo    
 O 
CH3-CH2-C 
 O-CH3 

𝑇𝑖𝑒𝑛𝑒 𝑓ó𝑟𝑚𝑢𝑙𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝐶4𝐻8𝑂2 
 

Ácido metilpropanoico:  
 

 𝑇𝑖𝑒𝑛𝑒 𝑓ó𝑟𝑚𝑢𝑙𝑎 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 𝐶4𝐻8𝑂2 
 

b) Isomería: propiedad de ciertos compuestos químicos que con igual fórmula 
química, es decir, iguales proporciones relativas de los átomos que 
conforman su molécula, presentan estructuras moleculares distintas. 
 
De los compuestos anteriores, ácido butanoico y ácido metilpropanoico 
presentan isomería de cadena. Ácido butanoico y propanoato de metilo 
presentan isomería de función, al igual que ácido metilpropanoico y 
propanoato de metilo que también presentan isomería de función. 
 

Ejercicio 6. 
 
Dados los elementos A, B, C, con números atómicos: A: Z = 13; B: Z = 16; C: Z = 37 

a) ¿Cuál será el número de oxidación más probable para dichos elementos? 
Razónelo en base a su configuración electrónica. 

b) Indique razonadamente si (4, 0, 0, ½) puede ser un conjunto de números cuánticos 
válido para el electrón más externo del elemento C. 

c) Establezca razonadamente el orden creciente del radio atómico de los mismos. 
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Solución: 

 
a) Realizaremos la configuración electrónica de los elementos. 

𝐴(𝑍 = 13)1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝1 

𝐵(𝑍 = 16)1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝4 

𝐶(𝑍 = 37)1𝑠22𝑠22𝑝63𝑠23𝑝64𝑠23𝑑104𝑝65𝑠1 
Puesto que el estado de oxidación es la carga formal en el átomo si se 
asume que todos los enlaces son completamente iónicos, deducimos que 
el estado de oxidación más probable para A será +3, para B será -2 y 
para C será +1. 

b) (4,0,0,1/2) 
El elemento C pertenece al quinto periodo, puesto que su último nivel con 
electrones es el 5. Como el número cuántico principal (n) corresponde al 
nivel donde se encuentra el electrón, concluimos que no puede 
corresponder al elemento C un valor de n=4 y por consiguiente el 
conjunto de números cuánticos propuestos no son válidos para este 
elemento. 

c) Los elementos A y B se encuentran en el mismo periodo. Al avanzar de 
izquierda a derecha en un periodo, aumenta la carga nuclear efectiva, 
entonces los electrones de la corteza se sienten más atraídos por el 
núcleo haciendo que el átomo se contraiga, por tanto 𝑟𝐴 > 𝑟𝐵. 
Al bajar en un grupo tenemos más capas y los electrones sentirán menos 
la atracción del núcleo haciendo que el radio sea mayor. 

Por tanto 𝑟𝐶 > 𝑟𝐴 > 𝑟𝐵. 
 
Ejercicio 7. 
 
Considere la siguiente reacción química 2 𝑁𝑂2 (𝑔) → 2 𝑁𝑂 (𝑔) + 𝑂2(𝑔) cuya velocidad de 

reacción viene dada por la expresión: 𝑣 = 𝑘[𝑁𝑂2]2. Conteste razonadamente a las 
siguientes cuestiones: 

a) ¿Cuál será el orden total de la reacción y cuáles son las unidades de k? 

b) Si se duplica la concentración de 𝑁𝑂2, ¿la velocidad también se duplicará? 
c) ¿Se trata de una reacción elemental? 
d) ¿Cómo variará la constante de velocidad k si se aumenta la temperatura? 

Solución: 

a) El orden de reacción es la suma de ordenes parciales de cada reactivo. En 
este caso n=2. 
Para obtener las unidades de k tenemos que tener en cuenta que la 

velocidad se mide en 
𝑚𝑜𝑙

𝐿·𝑠
 y la concentración en mol/L.  

Realizaremos la ecuación de dimensiones: 

𝑚𝑜𝑙

𝐿 · 𝑠
= 𝑘 ·

𝑚𝑜𝑙2

𝐿2
⇒ [𝑘] =

𝐿

𝑚𝑜𝑙 · 𝑠
 

b) [𝑁𝑂2]′ = 2[𝑁𝑂2] 
𝑣′ = 𝑘([𝑁𝑂2]′)2 = 𝑘 · (2[𝑁𝑂2])2 = 𝑘 · 4 · [𝑁𝑂2]2 ⇒ 𝑣′ = 4 · 𝑣 

Por tanto demostramos que la concentración no se duplica sino que se 
cuadruplica. 

c) Se trata de una reacción elemental puesto que los coeficientes 
estequiométricos de los reactivos coinciden con los órdenes parciales. 

d) La constante depende de la temperatura según la ecuación de Arrhenius:  
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𝑘 = 𝐴 · 𝑒
−𝐸𝑎

𝑅·𝑇⁄  . Si aumenta la temperatura hará que la constante sea 
mayor y por tanto mayor velocidad de reacción. 

 
 
Ejercicio 8. 
 

Se mezclan 0,200 L de disolución de nitrato de aluminio, 𝐴𝑙(𝑁𝑂3)3 0,100 M con 0,100 L 
de disolución de hidróxido de sodio, NaOH, 0,400 M. Considerando los volúmenes 
aditivos. 

a) Justifique numéricamente si se produce la precipitación del hidróxido de aluminio 
𝐴𝑙(𝑂𝐻)3. 

b) Explique cómo se podrá disolver un precipitado de hidróxido de aluminio. 

Dato: 𝐾𝑝𝑠 hidróxido de aluminio= 3,00 · 10−34 

Solución: 
a) 𝐴𝑙(𝑁𝑂3)3(0,2𝐿 0,1𝑀) + 𝑁𝑎𝑂𝐻(0,1𝐿 0,4𝑀) ⟶ 𝐴𝑙(𝑂𝐻)3 

Se producirá precipitado de 𝐴𝑙(𝑂𝐻)3 si |𝐴𝑙+3| · |𝑂𝐻−|3 > 𝐾𝑝𝑠 

Calcularemos estas concentraciones: 

𝐴𝑙(𝑁𝑂3)3 ⟶ 𝐴𝑙+3 + 3𝑁𝑂3
−  

0,1                  0,1      3 · 0,1 
 𝑛𝐴𝑙+3 = [𝐴𝑙+3] · 𝑣 = 0,1 · 0,2 = 0,02 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 

 

𝑁𝑎𝑂𝐻 ⟶ 𝑁𝑎+ + 𝑂𝐻−  
0,4             0,4      0,4 

 𝑛𝑂𝐻− = [𝑂𝐻−] · 𝑣 = 0,1 · 0,4 = 0,04 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 
Calcularemos las nuevas concentraciones teniendo en cuenta el volumen 
total. 

[𝐴𝑙+3] =
𝑛𝐴𝑙+3

𝑣𝑇
=

0,02

0,3
= 0,066

𝑚𝑜𝑙

𝐿
 

[𝑂𝐻−] =
𝑛𝑂𝐻−

𝑣𝑇
=

0,04

0,3
= 0,133 𝑚𝑜𝑙/𝐿 

[𝐴𝑙+3] · [𝑂𝐻−]3 = 0,066 · (0,133)3 = 1,55 · 10−4 > 𝐾𝑝𝑠 

Por tanto se producirá precipitado de 𝐴𝑙(𝑂𝐻)3. 
b) Para disolver un precipitado de 𝐴𝑙(𝑂𝐻)3 podemos añadir un ácido que 

reaccionará con los iones 𝑂𝐻− haciendo que el equilibrio se desplace a la 
derecha. 

 
Ejercicio 9. 
 

En un recipiente de 2L se introducen 92,4 g de 𝐶𝑂2 y 3,2 g de 𝐻2, y se calienta la mezcla 
a 1800 ºC. Una vez alcanzado el siguiente equilibrio: 𝐶𝑂2 (𝑔) + 𝐻2(𝑔) ⇆ 𝐶𝑂(𝑔) + 𝐻2𝑂(𝑔) 

se analiza la mezcla, encontrándose que hay 0,9 moles de 𝐶𝑂2. 
a) Calcule 𝐾𝑐  𝑦 𝐾𝑝 𝑎 1800 º𝐶. 

b) Explique cómo afectaría al equilibrio una disminución del volumen del recipiente, 
a temperatura constante. 

Solución: 
a)  

𝐶𝑂2(𝑔) + 𝐻2(𝑔) ⇆ 𝐶𝑂(𝑔) + 𝐻2𝑂(𝑔) 
𝐼𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙      2,1           1,6                −                 −                   
𝐸𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜 2,1 − 𝑥     1,6 − 𝑥        𝑥               𝑥                      
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𝑛𝐶𝑂2
=

92,4

44
= 2,1 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠     𝑛𝐻2

=
3,2

3
= 1,6 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 

(𝑛𝐶𝑂2
)

𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜
= 0,9 = 2,1 − 𝑥 ⇒ 𝑥 = 1,2 

Para calcular 𝐾𝑐 aplicaremos la ley de acción de masas. 

𝐾𝑐 =
[𝐶𝑂] · [𝐻2𝑂]

[𝐶𝑂2] · [𝐻2]
=

𝑥
𝑣 ·

𝑥
𝑣

2,1 − 𝑥
𝑣 ·

1,6 − 𝑥
𝑣

=
𝑥2

(2,1 − 𝑥) · (1,6 − 𝑥)

=
1,22

(2,1 − 1,2) · (1,6 − 1,2)
= 4  

𝐶𝑜𝑚𝑜 𝐾𝑃 = 𝐾𝐶 · (𝑅 · 𝑇)Δ𝑛 𝑦 Δ𝑛 = 0  
𝑝𝑜𝑟𝑞𝑢𝑒 𝑡𝑒𝑛𝑒𝑚𝑜𝑠 𝑒𝑙 𝑚𝑖𝑠𝑚𝑜 𝑛ú𝑚𝑒𝑟𝑜 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑔𝑎𝑠𝑒𝑜𝑠𝑜𝑠 𝑒𝑛 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑡𝑜𝑠 𝑞𝑢𝑒 𝑒𝑛 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜𝑠 

𝑐𝑜𝑛𝑐𝑙𝑢𝑖𝑚𝑜𝑠 𝑞𝑢𝑒 𝐾𝑃 = 𝐾𝑐 = 4 
b) Si el volumen del recipiente disminuye hará que la P aumente por tanto 

según el principio de Le’Chatelier el sistema evolucionará a restablecer de 
nuevo las condiciones de equilibrio. En este caso como el los moles 
gaseosos de productos y reactivos son los mismos concluimos que una 
disminución del volumen no va a afectar al equilibrio. 

 
Ejercicio 10. 
 
Conteste razonadamente las siguientes cuestiones: 

a) Justifique de forma razonada la veracidad, o en su caso la falsedad, de cada una 
de las siguientes afirmaciones: 

i. En el compuesto 𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻2 − 𝐶𝐻(𝐶𝐻3) − 𝐶𝐻3 existen carbonos que se 
llaman primarios, secundarios, terciarios y cuaternarios. 

ii. El 1-propanol y el 2-propanol son isómeros de función mientras que el 
propanal y la propanona son isómeros de posición. 

iii. Un aldehído se puede obtener por oxidación de un alcohol secundario pero 
nunca por oxidación de un alcohol primario. 

b) Completar las siguientes reacciones nombrando las sustancias implicadas en 
indicando de qué tipo es cada una: 

i. 𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻 = 𝐶𝐻2 + 𝐻2 → 
ii. 𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻2 − 𝐶𝐻2𝑂𝐻 + (𝑑𝑒𝑠ℎ𝑖𝑑𝑟𝑎𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒) → 

Solución:  
a)  

CARBONO 
PRIMARIO 

CARBONO 
SECUNDARIO 

CARBONO 
TERCIARIO 

CARBONO 
CUATERNARIO 

1 átomo de C 
vecino 

2 átomos de C 
vecinos 

3 átomos de C 
vecinos 

4 átomos de C 
vecinos 

 
i. La afirmación es falsa ya que no existen C cuaternarios en el 

compuesto 

𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻2 − 𝐶𝐻(𝐶𝐻3) − 𝐶𝐻3 
ii. 1-propanol y 2-propanol son isómeros de posición ya que 

compartiendo la misma fórmula molecular tienen el grupo funcional 
en una posición diferente de la cadena.  
Propanal y propanona son isómeros de función ya que compartiendo 
la misma fórmula molecular tienen un grupo funcional diferente. 
Por tanto la afirmación es falsa. 
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iii. 𝑅 − 𝐶𝐻(𝑂𝐻) − 𝑅′ + 𝐾𝑀𝑛𝑂4 ⟶ 𝑅 − 𝐶𝑂 − 𝑅′  
𝑙𝑎 𝑜𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑢𝑛 𝑎𝑙𝑐𝑜ℎ𝑜𝑙 𝑠𝑒𝑐𝑢𝑛𝑑𝑎𝑟𝑖𝑜 𝑛𝑜𝑠 𝑑𝑎𝑟á 𝑢𝑛𝑎 𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎 

𝑅 − 𝐶𝐻2 − 𝑂𝐻 + 𝐾𝑀𝑛𝑂4 ⟶ 𝑅 − 𝐶𝐻𝑂 
 𝑙𝑎 𝑜𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑢𝑛 𝑎𝑙𝑐𝑜ℎ𝑜𝑙 𝑝𝑟𝑖𝑚𝑎𝑟𝑖𝑜 𝑛𝑜𝑠 𝑑𝑎𝑟á 𝑢𝑛 𝑎𝑙𝑑𝑒ℎ𝑖𝑑𝑜  
Por tanto la afirmación es falsa. 
 

a) 𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻 = 𝐶𝐻2 + 𝐻2 → 𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻2 − 𝐶𝐻3  
Propeno    hidrógeno       propano           
Reacción de hidrogenación. ADICIÓN 
 

𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻2 − 𝐶𝐻2𝑂𝐻 + (𝑑𝑒𝑠ℎ𝑖𝑑𝑟𝑎𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒) →  𝐶𝐻3 − 𝐶𝐻 = 𝐶𝐻2 + 𝐻2𝑂 
            Propan-1-ol                ácido sulfúrico          propeno                  agua   

(1-propanol) 
Reacción de deshidratación. ELIMINACIÓN 

 


