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AUTOR: Julio Egea Egea

� a) El CH3�COONa es una sal procedente de un ácido
débil (CH3�COOH) y de una base fuerte (NaOH). La
reacción de obtención de esta sal es: 

CH3�COOH � NaOH � CH3�COONa � H2O
Ka 1,8 � 10�5 valor muy alto
Fortaleza ácido débil base fuerte sal

Cuando se disuelve el acetato de sodio en agua se
produce la siguiente reacción de disociación:

CH3�COONa � Na� � CH3�COO�

� El Na� es un ácido muy débil pues, es el conjugado
del NaOH que es una base muy fuerte. Por tanto,
el Na� no tiene capacidad de reaccionar con el
H2O, es decir, no produce reacción de hidrólisis.

� El CH3�COO� es una base muy fuerte, pues se tra-
ta de la conjugada del ácido acético (o ácido eta-
noico), que es un ácido muy débil (Ka � 1,8 � 10�5).
Por tanto, el CH3�COO� tiene capacidad para
reaccionar con el H2O, es decir, produce la reac-
ción de hidrólisis siguiente: 

H�

CH3�COO� � H2O �� CH3�COOH � OH�

(se generan iones OH–)

Esta reacción produce un exceso de iones OH� en la
disolución que adquiere un pH básico.

El NH4NO3 es una sal procedente de un ácido fuerte
(HNO3) y de una base débil (NH4OH). La reacción de
obtención de esta sal es:  

HNO3 � NH4OH � NH4NO3 � H2O
Kb exceso 1,8 � 10–5

Fortaleza ácido fuerte base débil sal 

Cuando se disuelve el nitrato de amonio en agua se
produce la siguiente reacción de disociación: 

NH4NO3 � NO3
� � NH4

�

� El NO�
3 es una base muy débil, pues es la conjugada

del HNO3 que es un ácido muy fuerte. Por tanto, el
NO�

3 no tiene capacidad de reaccionar con el H2O,
es decir, no produce reacción de hidrólisis.

� El NH4
� es un ácido muy fuerte, pues se trata del

conjugado del amoníaco (hidróxido de amonio)
que es una base muy débil (Kb � 1,8 · 10�5). Por
tanto, el NH4

� tiene capacidad para reaccionar con
el H2O, es decir, produce la reacción de hidrólisis
siguiente: 

H�

NH4
� � H2O �� NH3 � H3O�

(se generan iones H3O�)

Esta reacción produce un exceso de iones H3O� en la
disolución que adquiere un pH ácido.

b) Bases de Brönsted-Lowry: son aquellas especies
químicas que aceptan protones H�.

Ácidos de Brönsted-Lowry: son aquellas especies
químicas que ceden protones H�.

De este concepto se deduce que si una especie quí-
mica (HA) la especie resultante (A�) cede un protón,
se convierte automáticamente en una especie que
aceptará protones, es decir, en la base conjugada del
ácido. Igual ocurre con las bases, de forma que se
establece un sistema doble de ácido-base conjugado.

HA   � B   �� A� � HB�

ácido 1 base 2 base 1: ácido 2:
conjugada conjugado 
del ácido 1 de la base 2

Aplicando los conceptos anteriores al caso del amo-
níaco, se deduce que este es una base frente al agua:

H�

H2O   � NH3 � NH4
� � OH�

ácido 1 base 2 ácido 2 base 1 
conjugado de NH3 conjugado de H2O

� a) La reacción: 2 KClO3 " 2 KCl � 3 O2

Se define como reacciones de reducción aquellas
en las que existe una ganancia de electrones en el
término de los reactivos (como ocurre en la expe-
riencia descrita), lo que implica una reducción de
cargas positivas. 

También hay una disminución de carga de oxígeno
en la especie química que sufre la reducción:

�5 �1 0

KClO3 � KCl � O2

Por todas las razones anteriores, la reacción propuesta
es una reacción de reducción. Siempre que se pro-
duce una reacción de reducción, se produce la corres-
pondiente de oxidación (pérdida de electrones).

b) El átomo de C posee 6 electrones y su configuración
electrónica es 1s2 2s2 2p2. Como en la capa de valen-
cia contiene 4 electrones, son estos los que general-
mente participan en el enlace covalente. Se explica
mediante la teoría de la hibridación: 

En la configuración del átomo de C en su estado fun-
damental, la capa externa 2s2 2p2 tiene 2 electrones
desapareados. Puede promocionar un electrón del
subnivel 2s al subnivel 2p, con lo que la configura-
ción de dicha capa queda como 2s1 px

1 py
1 pz

1. Con
esta nueva distribución se configurarán los posibles
orbitales híbridos de este átomo: sp, sp2 y sp3.

Opción A
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Se entiende por hibridación la transformación de
orbitales atómicos puros (s, p, d, f ) y distintos ener-
gética y geométricamente en otros denominados
orbitales híbridos (sp, sp2, sp3), que son isoenergéti-
cos (los electrones alojados en esos orbitales tienen
la misma energía). 

Por tanto, los orbitales híbridos que se forman son: 

� Dos orbitales híbridos sp (combinación de un
orbital atómico s con otro p) que se disponen en
el espacio en forma lineal. 

� Tres orbitales híbridos sp2 (combinación de un
orbital atómico s con dos p) que se dirigen hacia
los vértices de un triángulo equilátero. 

� Cuatro orbitales híbridos sp3 (combinación de un
orbital atómico s con tres p) que se dirigen hacia
los vértices de un tetraedro regular. 

En el caso del carbono, en todos los tipos de enlace
covalente (simple, doble o triple) participan los cua-
tro electrones de valencia por lo que el carbono pre-
senta generalmente tetravalencia. 

� a) Se plantea la reacción descrita en el enunciado, se
ajusta y se puede realizar una tabla con los datos
estequiométricos y los del ejercicio:

Reacción ajustada 2 Al � 6 HCl � 2 AlCl3 � 3 H2

M (uma) 26,7 36,5 133,2 2
M reaccionante (g) 53,4 219 266,4 6
Datos 7,6 g 100 mL

36 %
1,18 g/mL

Se calculan los moles reaccionantes:

Moles de Al: n � � �

� 0,284 6 mol de Al

Moles de HCl: este cálculo se puede realizar por
cualquier método: por factores de conversión o por
la molaridad. A partir de los datos del ejercicio:

� � ⇒ m � �V � 1,18 g/cm3 � 100 cm3 � 118 g de

HCl en los 100 mL

m de HCl puro en 100 mL � 118 g � 0,36 � 42,48 g

n de HCl en 100 mL � � �

� 1,163 8 mol de HCl

� Por factores de conversión:

100 cm3 � �

� � �

� 1,163 8 mol de HCl

� A partir de la molaridad del ácido dado:

M � �

� �11,638 mol/L�11,638 M

n de HCl en 100 mL � VM � 0,1 L · 11,638 M �

� 1,163 8 mol

Para calcular el reactivo limitante (el que se consume
totalmente), se puede resolver teniendo en cuenta la
estequiometría (o por razonamiento proporcional): 

�

�

x � 0,853 8 mol de HCl

O bien, por factores de conversión: 

0,284 6 mol de Al � � 0,853 8 mol de HCL

que son los que se consumen en la reacción.

Como se han puesto 1,163 8 de HCl, y solo se necesi-
tan 0,853 8 mol del ácido para reaccionar con los
0,284 6 mol de aluminio, se deduce que el reactivo
limitante es el Al.

Por lo que los moles sobrantes de HCl son: 

1,163 8 mol iniciales � 0,853 8 mol necesarios �

� 0,31 mol de HCl

b) Para calcular el volumen se parte del reactivo limi-
tante y se tiene en cuenta la estequiometría del pro-
ceso. Se aplicará la ley de los gases ideales:

pV � nRT

Por estequiometría, por cada dos moles de Al se
obtienen 3 mol de H2. 

Por tanto: 

0,284 6 mol de Al · � 0,426 9 mol de H2

También se podría resolver por razonamiento pro-
porcional. 

Aplicando la ley de gases:

V � �

� �

� 10,57 L � 10,6 L de H2

En las condiciones solicitadas se obtienen 10,6 L
de H2.

0,426 9 mol de H2 � 0,082 atm L�K mol � 298 K

750
760

atm

nRT
p

3 mol de H2

2 mol de Al

6 mol de HCl
2 mol de Al

0,2484 6 mol de Al

reaccionarán con x mol de HCl

si 2 mol de Al
reaccionan con 6 mol de HCl

0,36 � 1 180 g�L

36,5 g�mol

r (0�1, riqueza en tanto por uno) � � (g�L)

MHCl

36 g de HCl

100 g de disolución
1 mol de HCl
36,5 g de HCl

1,18 g de disolución

cm3 disolución

42,48 g

36,5 g�mol
m

MHCl

m
V

7,6 g

26,7 g�mol
m

MAl
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� a) Se trata de un ejercicio de equilibrio químico. Se
colocan los datos del enunciado debajo de cada
componente en la reacción, la estequiometría de los
moles reaccionantes y formados, y los del equilibrio:

V � 2 L 2 AB (g) �� 2 A (g)   � B2 (g)
ni 2 – –
nr 2x –
nf – 2x x

neq 2 � 2x � 1,94 2x � 0,06 x � 0,03
[ ]eq [AB] [A] [B2]
� �AB �A �B

Se puede calcular x a partir de los datos de A en el
equilibrio:  

2x � 0,06 ⇒ x � 0,06/2 � 0,03 mol

Cálculo de los moles de las sustancias que están en
equilibrio:

nAB � 2 � 2x � 2 � 0,06 � 1,94 mol

nA � 2x � 0,06 mol 

nB2
� 0,03 mol

nT eq � 2 � 2x � 2x � x �

� 1,94 � 0,06 � 0,03 � 2,03 mol

Cálculo de las respectivas fracciones molares y su
porcentaje (tanto por ciento):

�AB � � 0,955 6 ⇒ 95,56 % 

�A � � 0,029 5 ⇒ 2,95 %

�B2
� � 0,014 7 ⇒ 1,47 %

Por ello, el equilibrio tiene la siguiente composición
el 95,56 % de AB, el 2,95 % de A y el 1,47 % de B.

b) Para saber Kc se procede al cálculo de las concentra-
ciones en el equilibrio:

[AB] � 1,94/2 � 0,97 M

[A] � 0,06/2 � 0,03 M

[B2] � 0,03/2 � 0,015 M

Kc � � � 1,43 � 10�5

� Se trata de un ejercicio de termodinámica química.

a) Se escribe la reacción de combustión, se ajusta y se
ponen los datos del enunciado: 

C8H18 (l) � 25/2 O2 (g) �8 CO2 (g) � 9 H2O (g)

	H°f (kJ/mol) �250 0 �393 �242

	H°reacción � 
n	H°productos � 
n	H°reactivos �

� [8 � (�393) � 9 � (�242)] � [(�250)] �

� �5 322 � 250 � �5 072 kJ/mol

Por tanto, la entalpía de combustión es:

	H°combustión � �5 072 kJ/mol 

La reacción es exotérmica.

Nota: el apartado anterior se puede resolver tam-
bién planteando las ecuaciones termoquímicas
correspondientes o con coeficientes estequiométri-
cos enteros.

b) Comentario: como se ha calculado la entalpía de
combustión en kJ/mol, conociendo los moles que
hay en 5 L de octano (para lo que hay que calcular
su masa, pues se sabe que es líquido por el dato de su
densidad) y mediante un razonamiento proporcional,
se podrán calcular los kJ desprendidos por los 5 L 
al quemarse. 

Se calculan los gramos que hay en 5 L de octano
teniendo en cuenta las unidades:

� � ⇒ m � �V � 800 kg/m3 � 5 � 10�3 m3 �

� 4 kg � 4 000 g

Como la MC8H18
� 114 uma

n � � � 35,087 mol de octano

35,087 mol de C8H18 � � 177 964,9 kJ

También se puede resolver por proporcionalidad de
masas: 

�

x � 177 964,9 kJ

Por tanto, al quemar los 5 L de gasolina se produci-
rán 177 965 kJ.

4 000 g de C8H18

producirán x kJ

Si 114 g de C8H18

producen 5 072 kJ

5 072 kJ
1 mol de C8H18

4 000 g

114 g�mol
m

MC8H18

m
V

�A� 2 �B2�

�AB� 2

0,032 � 0,015

0,972

0,03

2,03

0,06

2,03

1,94

2,03
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� a) � N3–: al ser un anión con carga �3, tiene tres elec-
trones más que el átomo neutro: Z � 3 � 10
electrones.

N (Z � 7): 1s2 2s2 2p3

N3– (Zion � 10): 1s2 2s2 2p6

� Mg2�: al ser un catión con carga �2, tiene dos elec-
trones menos que el átomo neutro: Z � 2 � 10
electrones.

Mg (Z � 12): 1s2 2s2 2p63s2

Mg2� (Zion � 10): 1s2 2s2 2p6

� Cl�: al ser un anión con carga �1, tiene un electrón
más que el átomo neutro: Z � 1 � 18 electrones.

Cl (Z � 17): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5

Cl– (Zion � 18): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

� K�: al ser un catión con carga �1, tiene un electrón
menos que el átomo neutro: Z � 1 � 18 elec-
trones.

K (Z � 19): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s1

K� (Zion � 18): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

� Fe (Z � 26): al ser un átomo neutro, tendrá 26
electrones: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d 6 4s2.

b) Las especies químicas isoelectrónicas son aquellas
que poseen el mismo número de electrones; por
tanto, lo son N3– y Mg2�, que tienen 10 electrones, y
Cl– con K�, que tienen 18 electrones.

Tendrán electrones desapareados aquellas especies
químicas que posee un número impar de electrones;
en este caso, lo son el N, el Cl y el K.

En las Tablas 1 y 2 se resumen las correspondientes
configuraciones que cumplen el principio de llenado
o de Aufbau (principio de la mínima energía, princi-
pio de exclusión de Pauli y principio de máxima mul-
tiplicidad de Hund). 

El N posee 3 electrones desapareados en 2p3 que
están como 2px

1 2py
1 2pz

1. El Cl posee 1 electrón des-
apareado en 3p5 que está como 3px

2 3py
2 3pz

1.

El K posee 1 electrón desapareado en 4s1.

� En primer lugar calculamos la fórmula empírica: tanto el
C del CO2 como el H del H2O proceden del compuesto
orgánico, por lo que la cantidad de oxígeno se calcula
por diferencia.

CxHy � O2 � CO2 � H2O
6,26 g por combustión producen 18,36 g 11,27 g

Cálculo de los gramos de C en el CO2 y de los gramos de
H en el H2O producidos en la reacción:

C: �

� ; x � 5,00 g de C en el CO2

H: �

� ; y � 1,25 g de H en el H2O

C: 5,00 ⇒ � 0,417 ⇒ � 1

H: 1,25 ⇒ � 1,25 ⇒ � 3

Por tanto, la formulación empírica es (C1H3)n. 

Para calcular la fórmula molecular es necesario conocer
la masa molecular, y para determinarla se procede al
cálculo de los moles por la ley de Avogadro. 

4,67 L � � 0,208 5 mol

MC1H3
� � � 30 g/mol

Comparando la masa molecular real con la empírica, se
tiene:

12n � 1 � 3n � 30⇒ 15n � 30 ⇒ n � 2

Su fórmula molecular es C2H6 que corresponde con el
etano. 

6,26 g

0,208 5 mol
m
n

1 mol de gas en CN

22,4 L

1,25

0,417

1,25

1

0,417

0,417

5,00

12

en 11,27 g de H2O

habrá y de H

si 18 g de H2O (es decir, su MH2O)

hay 2 g de H

en 18,36 g de CO2

habrá x g de C

si en 44 g de CO2 (es decir, su MCO2
)

hay 12 g de C

Configuración electrónica de las especies con electrones desapareados

Capa 1.ª 2.ª 3.ª 4.ª

Orbital s s p s p s p

Especies con
electrones
desapareados

N (Z � 7) E E """

Cl (Z� 17) E E EEE E "EE

K (Z� 19) E E EEE E EEE "

Tabla 1.

Opción B
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� a) 1. Se escribe el proceso redox y se identifican las
especies que se oxidan y las que se reducen, para lo
cual se determina el número de oxidación de cada
elemento: 

�4 �2 �1 �1 �2 �1 0 �1 �2

MnO2 � HCl � MnCl2 � Cl2 � H2O

2. Se escriben la ecuación iónica: 
�4 �2 �2 �1 0 �1 �2

MnO2 � H� � Cl� � MnCl2 � Cl2 � H2O

3. Se escriben las semirreacciones y se ajustan. 

Semirreacción del cloro:

2 Cl� � 2 e� � Cl2
0

Semirreacción del manganeso:

MnO2 � 4 H� � 2 e� � Mn2� � 2 H2O

4. Se escribe la ecuación iónica global que es la
suma de las dos semirreacciones anteriores: 

2 Cl� � MnO2 � 4 H� � Cl2 � Mn2� � 2 H2O

Los 4 protones [H�] se van a utilizar en el HCl.  

Pasando los iones a las especies moleculares de pro-
cedencia y reordenando el ajuste definitivo, queda:

4 HCl� � MnO2 � Cl2 � MnCl2 � 2 H2O

b) n � � �

� � 4,16 mol de Cl2

Por la estequiometría, 1 mol de Cl2 necesita de 4 mol
de HCl; por tanto, se calculan los moles de HCl que
se consumirán: 

4,16 mol de Cl2 � � 16,64 mol de HCl

Se puede hacer por razonamiento proporcional:

�

� ; x � 16,64 mol de HCl

V � � � 83,2 L de HCl

� En primer lugar, se plantea el equilibrio: 

HCOOH � H2O �� HCOO� � H3O�

A continuación, se ponen los datos del enunciado,
que en este caso son los del equilibrio:

HCOOH � H2O �� HCOO� � H3O�

ce cHCOOH � 0,2 M cHCOO� � ? cH3O� � 10�3 M

a) Ka � ⇒ cHCOO� � ⇒ cHCOO� �

� � 0,4 M

cHCOO� � [HCOO�] � 0,4 M

b) El HCl está totalmente disociado, puesto que es un
ácido fuerte y debe tener el mismo pH que la disolu-
ción dada. La concentración de H3O� deberá ser igual
que la del HCl, es decir:

HCl � H2O � Cl� � H3O�

10�3 M 10�3 M

En primer lugar, se calculan los moles de HCl necesa-
rios para preparar 100 mL de disolución 10�3 M:

n � MV � 10�3 M � 0,1 L � 10�4 mol de HCl  
son necesarios

En segundo lugar, habrá que calcular el volumen de
HCl 0,1 M donde se encuentran los 10�4 mol:

V � � � 10�3 L � 1 mL de HCl

Se necesita 1 mL de HCl 0,1 M.

� Con el término isomería se describe la existencia de dos
o más sustancias que siendo distintas responden a la
misma fórmula molecular. La isomería puede ser de dos
tipos: plana, que se explica simplemente con fórmulas
desarrolladas en el plano, y pueden ser de cadena, posi-
ción y función; y espacial, que requiere la representación
espacial de sus átomos en el plano. 

n
M

10�4 mol
0,1 mol�L

pV

RT
760�760 atm � 100 L

0,082 atm L�K mol (20 � 273) K

100
24,026

4 mol de HCl
1 mol de Cl2

si para 1 mol de Cl2

se necesitan 4 mol de HCl
para 4,16 mol de Cl2

se necesitarán x mol de HCl

n
M

16,64 mol

0,2 mol�L

cHCOO� cH3O�

cHCOOH

Ka cHCOOH

cH3O�

2 � 10�3 � 0,2

10�3
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Átomo o ion Z N.° de electrones
del ion Configuración electrónica N.º de electrones

desapareados Isoelectrónicos

N 7 1s2 2s2 2p3 3

N3� 10 1s2 2s2 2p6 10

Mg 12 1s2 2s2 2p6 3s2

Mg2� 10 1s2 2s2 2p6 10

Cl 17 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 1

Cl� 18 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 18

K 19 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 1

K� 18 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 18

Fe 26 26 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d6 4s2

Tabla 2.
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a) Se trata del mismo grupo funcional �C�O denomi-
nado carbonilo. Este grupo funcional  ocupa dos
posiciones diferentes en la cadena, por lo que se
puede decir que se trata de una isomería de posi-
ción. Sin embargo, como el primer compuesto es una
cetona y el segundo, un aldehído, también se puede
decir que se trata de una isomería de función. 

b) Por lo expuesto con anterioridad estos dos com-
puestos son isómeros de cadena.

CH3 C CH3

O

propanona

3-metilpentano

CH2

O
C

H
CH3

propanal 

CH3

CH3 CHCH2 CH2 CH3

CH3 CHCH CH3

CH3CH3

2,3-dimetilbutano
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