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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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El Enunciado

Considere las especies químicas: H2CO, CN2
2−, H2S, PCl3 y responda a las cuestiones

siguientes:

a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies químicas anteriores.

b) Deduzca, razonadamente, la geometría de cada una de estas especies químicas.

c) Explique, justificadamente, si las moléculas H2CO y PCl3 son polares o apolares.

Datos.- Números atómicos: H (1); C (6); N (7); O (8); P (15); S (16); Cl (17).
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Configuración electrónica
a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies químicas
anteriores.

H (Z=1): 1s1

C (Z=6): 1s2 2s2 2p2

N(Z=7): 1s2 2s2 2p3

O(Z=8): 1s2 2s2 2p4

P(Z=15): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3

S(Z=16): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4

Cl(Z=17): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5

En primer lugar escribiré la configuración electrónica de los elementos químicos.

1 electrón de valencia
4 electrones de valencia
5 electrones de valencia
6 electrones de valencia
5 electrones de valencia
6 electrones de valencia
7 electrones de valencia

La estructura de Lewis es una representación que muestra los pares de electrones en
guiones o puntos de enlaces entre los átomos de una molécula y los pares de
electrones solitarios que puedan existir.

De forma general, las moléculas covalentes cumplen la regla del octeto, es decir, los
átomos que las forman tienen tendencia a tener 8 electrones en su capa de valencia.
Aunque hay excepciones como el hidrógeno (que llena su capa de valencia con 2
electrones).
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Estructura de Lewis
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Como el carbono necesita 4 electrones para llenar la capa de valencia, compartirá 
dos con el oxígeno y los otros dos con los hidrógenos.

El átomo de C será el átomo central. Esto siempre ocurre cuando estamos ante un 
compuesto basado en carbono.

Por otro lado, el oxígeno, al compartir 2 electrones con el carbono, completará su 
capa de valencia.
El hidrógeno sólo puede compartir un electrón y llena su capa.
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Estructura de Lewis

De nuevo el átomo de carbono es el átomo central por ser un compuesto orgánico.

En este caso, al ser un anión con carga −2, hay que añadir 2 electrones a los
electrones de valencia de carbono e nitrógeno. Añadiremos un electrón a cada
nitrógeno por ser el nitrógeno un elemento más electronegativo.

C●
●

●
●
●
●

●N
●●

●●

2−

CN N

2−



©Angel Cuesta Arza

●●

●
●Cl
●●●

●
●Cl
●●

●
●

● PCl Cl

Cl

Estructura de Lewis
H2S
En este caso, el azufre es el átomo central. Y como necesita compartir dos electrones 
para completar la capa de valencia, lo hace con los átomos de hidrógeno.
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H●H ● SH H

PCl3
En este caso, el fósforo es el átomo central. Y como necesita compartir tres electrones
para completar la capa de valencia, lo hace con los átomos de cloro. Un electrón con
cada cloro, y así el cloro también completa su capa de valencia.
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Geometría y Polaridad.
Para estudiar la geometría, utilizaremos la teoría de repulsión de pares de electrones de
la capa de valencia, que dice lo siguiente.

Los pares de electrones de valencia alrededor de un átomo se repelen mutuamente, y
por lo tanto, adoptan una disposición espacial que minimiza esta repulsión.

En cuanto a la polaridad, una molécula es apolar si la suma vectorial de sus momentos
dipolares es 0.

Debido que hay 3 nubes electrónicas alrededor del átomo
central, éstas adoptan una disposición triangular plana
(disposición que minimiza la repulsión). Por ello la geometría
molecular es triangular plana. Ángulos de 120°.

H2CO

En este caso, debido a la diferencia de electronegatividad del
oxígeno y el carbono, al sumar vectorialmente los momentos
dipolares, estos no se anulan. El hidrógeno y el carbono, al
tener una electronegatividad tan parecida, prácticamente no
generan polaridad en el enlace. Por lo que la molécula es polar.C

O

𝛅+

𝛅−
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Geometría

CN2
2−

CN N

2− Debido que hay 2 nubes electrónicas alrededor del átomo
central, éstas adoptan una disposición lineal (disposición que
minimiza la repulsión). Por ello la geometría molecular es lineal.

H2S

H

H

S

●●

●
●

Debido que hay 4 nubes electrónicas alrededor del átomo
central, éstas adoptan una disposición tetraédrica
(disposición que minimiza la repulsión). Pero sólo dos de las
nubes electrónicas del S forman enlaces, por ello la
geometría molecular es angular. Los pares no enlazantes no
se utilizan en la geometría molecular.
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Geometría y Polaridad.
PCl3

Cl

Cl

P

●●

Cl

Debido que hay 4 nubes electrónicas alrededor del átomo
central, éstas adoptan una disposición tetraédrica
(disposición que minimiza la repulsión). Pero sólo tres de las
nubes electrónicas del P forman enlaces, por ello la
geometría molecular es de pirámide trigonal. Los pares no
enlazantes no se utilizan en la geometría molecular.

En este caso, al sumar vectorialmente los momentos
dipolares, estos no se anulan. Por lo que la molécula es
polar.Cl

Cl

Cl
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ADVERTENCIA 
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El Enunciado

El nitruro de silicio (Si3N4) se puede preparar mediante la reducción de sílice, SiO2, con
carbono (en presencia de N2) a una temperatura de 1500 oC, de acuerdo a la reacción
siguiente (no ajustada):

Si se utilizan 150 g de SiO2 puro y 50 g de carbón cuya riqueza en carbono es del 80 %
en presencia de un exceso de N2(g):

a) Calcule la cantidad de Si3N4 (en gramos) que se obtendría mediante la reacción
anterior ajustada.

b) Determine las cantidades de SiO2 y carbón (en gramos) que quedarán tras
completarse la reacción.

Datos.- Masas atómicas relativas: C (12,0); N (14,0); O (16,0); Si (28,1).
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Cálculos estequiométricos

En primer lugar debemos ajustar la ecuación química dada.

3 2 66

A continuación tomamos los datos y calculamos las masas moleculares relativas.

Datos: Masa SiO2= 150g

Riqueza Carbón= 80%

Mr(SiO2)=60’1 g/mol

Masa de Carbón= 50g Mr(C)= 12 g/mol

Calculo los moles de cada reactivo y compruebo cual es el reactivo limitante.

SiO2→ 𝑛 =
𝑚

𝑀𝑟(𝑆𝑖𝑂2)
=

150

60′1
= 2′496 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑖𝑂2

80% 𝑑𝑒 50𝑔 𝑐𝑎𝑟𝑏ó𝑛 = 40 𝑔 𝑑𝑒 𝐶C→ 𝑛 =
𝑚

𝑀𝑟(𝐶)
=

40

12
= 3′333 𝑚𝑜𝑙 𝐶

a) Calcule la cantidad de Si3N4 (en gramos) que se obtendría mediante la reacción anterior 
ajustada. 

𝑀𝑟 𝑆𝑖3𝑁4 = 140′3 𝑔/𝑚𝑜𝑙
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Cálculos estequiométricos

Calcularemos la cantidad de Si3N4 utilizando la cantidad inicial de C, ya que es el reactivo
limitante.

3′333 𝑚𝑜𝑙 𝐶 ∗
1 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑖3𝑁4

6 𝑚𝑜𝑙 𝐶
= 0′556 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑆𝑖3𝑁4 𝑠𝑒 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑒𝑛

Y ahora calculo los gramos.

𝑚 = 𝑛 ∗ 𝑀𝑟 𝑆𝑖3𝑁4 = 0′556 ∗ 140′3 = 77′94 𝑔 𝑆𝑖3𝑁4 𝑠𝑒 𝑜𝑏𝑡𝑖𝑒𝑛𝑒𝑛.

Para comprobar cual de los dos reactivos es el limitante, calculo la cantidad de C necesario
para reaccionar con todo el SiO2.

2′496 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑖𝑂2 ∗
6 𝑚𝑜𝑙 𝐶

3 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑖𝑂2
= 4′992 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝐶 𝑠𝑒 𝑛𝑒𝑐𝑒𝑠𝑖𝑡𝑎𝑛

Como sólo hay disponibles 3’333 moles, falta C. Eso significa que el C se agota primero y
es el reactivo limitante.

a) Calcule la cantidad de Si3N4 (en gramos) que se obtendría mediante la reacción anterior 
ajustada. 

3 2 66
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Cálculos estequiométricos

Y se calculan los gramos de SiO2 en exceso.

𝑚 = 𝑛 ∗ 𝑀𝑟 𝑆𝑖𝑂2 = 0′829 ∗ 60′1 = 49′82 𝑔 𝑆𝑖𝑂2 ℎ𝑎𝑦 𝑒𝑛 𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑜

En cuanto a las cantidades sobrantes, el ejercicio nos pide la cantidad de carbón y de  SiO2.

Puesto que el C es el reactivo limitante, de éste no sobrará nada. Pero como nos dice de
carbón, podríamos suponer que el resto de sustancias que forman el carbón no reaccionan y
que por lo tanto el 20% de la cantidad inicial de carbón sobrará.

20% 𝑑𝑒 50𝑔 𝑐𝑎𝑟𝑏ó𝑛 = 10 𝑔 𝑑𝑒 𝑐𝑎𝑟𝑏ó𝑛 Sobran los 10 g de carbón que no contienen
Carbono.

Calculo la cantidad de SiO2 que reacciona:

3′333 𝑚𝑜𝑙 𝐶 ∗
3 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑖𝑂2

6 𝑚𝑜𝑙 𝐶
= 1′667 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝑆𝑖𝑂2 𝑠𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑢𝑚𝑒𝑛

𝑛 𝑆𝑖𝑂2 𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑜 = 2′496 − 1′667 = 0′829 𝑚𝑜𝑙 𝑆𝑖𝑂2 ℎ𝑎𝑦 𝑒𝑛 𝑒𝑥𝑐𝑒𝑠𝑜.

Sobran 49’82 g de 𝑆𝑖𝑂2.

b) Determine las cantidades de SiO2 y carbón (en gramos) que quedarán tras completarse 
la reacción. 

3 2 66
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El enunciado
Teniendo en cuenta los potenciales estándar de reducción que se dan como dato al
final del enunciado, responda razonadamente si cada uno de los siguientes
enunciados es verdadero o falso:

a) Una barra de zinc es estable en una disolución acuosa 1 M de Cu2+ .

b) Al sumergir una barra de hierro en una disolución acuosa 1 M de Cr3+ se recubre
con cromo metálico.

c) El aluminio metálico no reacciona en una disolución acuosa 1 M de HCl.

d) Una disolución acuosa 1 M de Cu2+ se puede guardar en un recipiente de aluminio.

Datos.- Potenciales estándar de reducción, Eo (en V):

H+ (ac) / H2(g): 0;

Al3+(ac) / Al (s): −1,68;

Zn2+(ac) / Zn(s): −0,76;

Cr3+(ac) / Cr(s): −0,74;

Fe2+(ac) / Fe(s): − 0,44;

Cu2+(ac) / Cu(s): +0,34.
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Verdadero/Falso

a) Una barra de zinc es estable en una disolución acuosa 1 M de Cu2+ . 

Datos: Zn2+(ac) / Zn(s): −0,76 V

Cu2+(ac) / Cu(s): +0,34 V

La posible reacción química sería de Zn con el ion Cu2+. Se escriben las semirreacciones.

Oxidación:

Reducción:

Zn  Zn2+ + 2e-

R. Iónica: Zn + Cu2+  Cu+ Zn2+

Cu2+ +  2e-  Cu

Para que la barra de Zn sea estable, no debe
producirse la reacción química propuesta.

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜 = 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛 − 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜 = 0′34 − −0′76 = 1′10 𝑉

Como el potencial es mayor que cero, la reacción química se produce y el Zn se oxida, por 
lo que la afirmación es FALSA.
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Verdadero/Falso

b) Al sumergir una barra de hierro en una disolución acuosa 1 M de Cr3+ se recubre con
cromo metálico.

Datos: Cr3+(ac) / Cr(s): −0,74 V

Fe2+(ac) / Fe(s): −0,44 V

La posible reacción química sería de Fe con el ion Cr3+. Se escriben las semirreacciones.

Oxidación:

Reducción:

Fe  Fe2+ + 2e-

R. Iónica: 3Fe +2Cr3+  2Cr+ 3Fe2+

Cr3+ +  3e-  Cr

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜 = 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛 − 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜 = −0′74 − −0′44 = −0′30 𝑉

× 3

×2

Para que la barra de Fe se recubra de
Cr, debe producirse la reacción
química propuesta.

Como el potencial es menor que cero, la reacción química  no se produce y el Cr NO se 
reduce y se deposita sobre el Fe, por lo que la afirmación es FALSA.
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Verdadero/Falso

c) El aluminio metálico no reacciona en una disolución acuosa 1 M de HCl.

Datos: Al3+(ac) / Al(s): −1,68 V

H+(ac) / H2(g): +0,00 V

La posible reacción química sería de Al con el ion H+. Se escriben las semirreacciones.

Oxidación:

Reducción:

Al  Al3+ + 3e-

R. Iónica: 2Al + 6H+  3H2+ 2Al3+

2H+ +  2e-  H2

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜 = 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛 − 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜 = 0′00 − −1′68 = 1′68 𝑉

Como el potencial es mayor que cero, la reacción química se produce y el Al es oxidado 
por el HCl, por lo que la afirmación es FALSA.

× 2

×3

Para que el Al no reaccione con el
HCl, no debe producirse la reacción
química propuesta.
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Verdadero/Falso

d) Una disolución acuosa 1 M de Cu2+ se puede guardar en un recipiente de aluminio. 

Datos: Al3+(ac) / Al(s): −1,68 V

Cu2+(ac) / Cu(s): +0,34 V

La posible reacción química sería de Al con el ion Cu2+. Se escriben las semirreacciones.

Oxidación:

Reducción:

Al  Al3+ + 3e-

R. Iónica: 2Al + 3Cu2+  3Cu+ 2Al3+

Cu2+ +  2e-  Cu

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜 = 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛 − 𝐸𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜 = 0′34 − −1′68 = 2′02 𝑉

Como el potencial es mayor que cero, la reacción química se produce y el Al es oxidado 
por el Cu2+, por lo que la afirmación es FALSA.

× 2

×3

Se podrá guardar la disolución si el
Al no reacciona con el Cu2+, no debe
producirse la reacción química
propuesta.
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El Enunciado
El ácido cloroacético, ClCH2COOH (monoprótico, HA), es un irritante de la piel que se utiliza en
tratamientos dermatológicos para eliminar la capa externa de la piel muerta. El valor de su
constante de acidez, Ka, es 1,35·10-3 .

a) Calcule el pH de una disolución de ácido cloroacético de concentración 0,1 M.

b) Según la normativa europea, el pH para este tipo de tratamiento cutáneo no puede ser
menor de 1,5. Calcule los gramos de ClCH2COOH que deben contener 100 mL de una
disolución acuosa de este ácido para que su pH sea 1,5.

Datos.- Masas atómicas relativas: H (1,0); C (12,0); O (16,0); Cl (35,5).
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Equilibrio ácido débil
Datos: C=0’1 M

Ka (ClCH2COOH)= 1,35·10−3

Se escribe el equilibrio ácido base. Como el ácido cloroacético es monoprótico, lo escribiré como HA.

HA     +      H2O    A− +        H3O+

Concentración Inicial

C. que reacciona

Concentración equilibrio

0’1 −−−−−−−−−

xx−x

0’1 − x

−−−

−−− x x

Ahora ya puedo calcular el valor del pH:

1′35 ∗ 10−3 =
𝑥2

0′1 − 𝑥
𝐾𝑎 =

A− ∗ H3O+

HA
=

𝑥2

0′1 − 𝑥

Solución: el pH es 1’96

Aplicando la fórmula de Ka:

Se resuelve la ecuación de segundo grado que nos queda.

1′35 ∗ 10−3 ∗ (0′1 − 𝑥) = 𝑥2

𝑥2 + 1′35 ∗ 10−3 ∗ 𝑥 − 1′35 ∗ 10−4 = 0

Al resolverla, obtenemos dos soluciones. Solo es válida la positiva. 𝑥 = 0′010964 𝑚𝑜𝑙/𝐿

𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂+ = − log 0′010964 = 1′96
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Equilibrio ácido débil
Datos: pH=1’5

Ka (ClCH2COOH)= 1,35·10-3

Se escribe el equilibrio ácido base. Como el ácido acético es monoprótico, lo escribiré como HA.

HA     +      H2O    A− +        H3O+

Concentración Inicial

C. que reacciona

Concentración equilibrio

C −−−−−−−−−

xx−x

C − x

−−−

−−− x x

Del valor del pH se puede calcular la concentración de H3O+; 𝐻3𝑂+ = 10−𝑝𝐻

𝑥 = 𝐻3𝑂+ = 10−1′5 = 0′0316 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Sustituyendo el valor de x en Ka: 1′35 ∗ 10−3 =
0′0316 2

𝐶 − 0′0316
𝐾𝑎 =

A− ∗ H3O+

HA
=

𝑥2

𝐶 − 𝑥

1′35 ∗ 10−3 ∗ 𝐶 − 4′3 ∗ 10−5 = 0′001Operando: 𝐶 = 0′7713 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Solución: La cantidad en gramos de ácido cloroacético es 7’29 g.

Mr(ClCH2COOH)=94’5 g/mol

Se calcula la masa a partir de la concentración y el volumen.

V=100 mL=0’1 L de disolución

𝐶 =
𝑛

𝑉
; 𝐶 =

ൗ𝑚
𝑀𝑟

𝑉
→ 𝑚 = 𝐶 ∗ 𝑉 ∗ 𝑀𝑟 𝑚 = 0′7713 ∗ 0′1 ∗ 94′5 = 7′29 𝑔 HA
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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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Formulación y Nomenclatura

Formule o nombre, según corresponda, los siguientes compuestos.

a) Etil fenil éter

b) 1,3-diclorobenceno

Compuesto orgánico de la familia de los éteres. Su formula general es R−O−R’

El fenil es el nombre del benceno cuando actúa como sustituyente.

La fórmula del compuesto será:

Compuesto orgánico de la familia de los derivados de compuestos aromáticos.

Hay dos cloros situados en posición meta.

1

3
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Formulación y Nomenclatura
c) Acetato de etilo

d) Dicromato de potasio

Compuesto orgánico de la familia de los ésteres. Su formula general es R−COO−R’

Acetato es la nombre común de etanoato. Ocurre igual que en los ácidos carboxílicos.
El ácido etanoico proviene de ácido acético.

Acetato

Etilo

Grupo funcional éster

Compuesto inorgánico que proviene de los iones potasio (1+) y  dicromato (2-)

2K+ +   (Cr2O7)2− K2Cr2O7

Aunque el Cromo es un metal de transición, es capaz de formar oxoácidos y oxosales.
Otros metales de transición también son capaces, como el Manganeso.
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Formulación y Nomenclatura

e) Fosfato de calcio

f) CH3CH2CH2CHO

Compuesto inorgánico que proviene de los iones Calcio (2+) y  Fosfato (3-)

3Ca2+ +   (PO4)3− Ca3(PO4)2

El fósforo cuando forma oxoácidos y oxosales, es capaz de asimilar 1, 2 o 3 moléculas de
agua, dando lugar a los oxoácidos meta, di y orto. En este caso, como en el nombre no
está ninguno de los prefijos, el oxoanión es el ortofosfato.

Compuesto orgánico de la familia de los Aldehidos. Su formula general es R−CHO

Como tiene 4 carbonos se utiliza el prefijo but.

Por lo tanto su nombre es butanal.
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Formulación y Nomenclatura

g) HN(CH2CH3)2

h) KMnO4

Compuesto orgánico de la familia de los Aminas. Al tener dos sustituyentes es una 
amina secundaria.

Los sustituyentes son cadenas con dos carbonos saturados. Por lo tanto son etiles.

Se puede nombrar el compuesto como dietilamina.

Compuesto inorgánico que proviene de los iones Potasio (1+) y  Permanganato (1-)

K+ +   (MnO4)− KMnO4

Aunque el Manganeso es un metal de transición, es capaz de formar oxoácidos y
oxosales como hemos visto en el caso del dicromato de potasio.

El nombre del compuesto es permanganato de potasio.
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Formulación y Nomenclatura

i) PbO2

j) Ca(HCO3)2

Compuesto inorgánico que proviene de los iones Plomo (4+) y  óxido (2-)

Al ser un compuesto binario lo más fácil el nombrarlo con la nomenclatura 
sistemática (estequiométrica).

El nombre del compuesto es dióxido de plomo.

Compuesto inorgánico que proviene de los iones Calcio (2+) e Hidrógenocarbonato (1-)

El anión hidrógenocarbonato se genera a partir de la pérdida de un hidrógeno del ácido 
carbónico.

El nombre del compuesto es hidrógenocarbonato de calcio.
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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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El Enunciado

Indique, razonadamente, si son verdaderas o falsas cada una de las siguientes
afirmaciones.

a) Los isótopos 12 y 14 del carbono, 12C y 14C , se diferencian en el número de
electrones que poseen.

b) La configuración electrónica: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d1 corresponde a un elemento
alcalinotérreo.

c) El conjunto de números cuánticos (3, 1, 0, -½) corresponde a un electrón del átomo
de Na en su estado fundamental.

d) Considerando el cobre, Cu, y sus iones Cu+ y Cu2+, la especie con mayor radio es el
Cu2+.

66
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Verdadero/falso
a) Los isótopos 12 y 14 del carbono, 12C y 14C , se diferencian en el número de
electrones que poseen.

En un átomo neutro, el número de protones y electrones es el mismo. En ambos casos 
el número de electrones es 6, puesto que son átomos de Carbono neutros que tienen 6 
protones y por lo tanto la afirmación es FALSA.

b) La configuración electrónica: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d1 corresponde a un elemento 
alcalinotérreo.

66

Los elementos alcalinotérreos en su estado fundamental tienen una configuración 
electrónica terminada en ns2. En este caso no es así. 
Además tampoco podría ser la de un átomo excitado ya que el resto de capas
anteriores a 3d1 están llenas, por lo que ese electrón no puede venir de una capa
inferior.

Por todo ello la afirmación es FALSA.
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Verdadero/falso

c) El conjunto de números cuánticos (3, 1, 0, -½) corresponde a un electrón del átomo 
de Na en su estado fundamental.

El Na es un átomo que pertenece al grupo 1 y al tercer período.

El único electrón que tiene en su última capa en estado fundamental está en el orbital 
atómico 3s.

El número cuántico secundario de un orbital atómico s es cero.

Por lo que la afirmación es FALSA.

El electrón que se nos presenta en el enunciado pertenece a un orbital atómico 3p.

d) Considerando el cobre, Cu, y sus iones Cu+ y Cu2+, la especie con mayor radio es el 
Cu2+.

El ion Cu2+ tiene un electrón menos que el Cu+. Por ello, la carga nuclear efectiva que
soporta cada uno de los electrones de la última capa del ion Cu2+ es superior a la que
soporta cada uno de los electrones de la última capa del ion Cu+. Por ello el radio iónico
del Cu2+ es menor. Debido a ello la afirmación es FALSA.
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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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El Enunciado
En el laboratorio se puede obtener fácilmente yodo, I2 (s), haciendo reaccionar yoduro
de potasio, KI (ac), con agua oxigenada, H2O2 (ac), en presencia de un exceso de ácido
clorhídrico, HCl (ac), de acuerdo con la reacción (no ajustada):

a) Escriba la semirreacción de oxidación y la de reducción, así como la ecuación
química global ajustada tanto en su forma iónica como molecular.

b) Si se mezclan 150 mL de una disolución 0,2 M de KI (en medio ácido) con 125 mL
de otra disolución ácida conteniendo H2O2 (ac) en concentración 0,15 M, calcule la
cantidad (en gramos) de yodo obtenida.

Datos.- Masa atómica relativa: I (126,9).
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Ajuste. Método ion electrón.
Puesto que es una reacción de intercambio de electrones, debemos ajustar la reacción
mediante el método de ion electrón.

KI  + H2O2 +    HCl  I2    +   H2O + KCl

En primer lugar se debe identificar los elementos que cambian de número de oxidación.

1+ 1+ 1+1+ 1-1- 1-2-0

ReducciónOxidación

Se identifica las especies que se oxidan y se reducen.

Escribimos las moléculas o iones presentes en disolución.

KI  K+ +  I-

HCl  H+ + Cl-

KCl  K+ + Cl–

H2O2 está sin disociar.

Ahora, escribiremos las semirreacciones de oxidación y reducción, a partir de los iones y
moléculas en disolución.

1+ 1-

H2O está sin disociar.

I2 está sin disociar.
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Ajuste. Método ion electrón.
Oxidación:

Reducción:

2I−     I2 +2e-

H2O2 +2H+ +2e- 2 H2O

R. Iónica: 2I− + H2O2 +2H+  I2 +2 H2O

Escribimos la reacción química completa utilizando los coeficientes hallados y añadiendo
las moléculas o iones que no intervienen directamente en la reacción redox:

Y ya tenemos la ecuación global ajustada.

Ecuación iónica ajustada.

2 KI  + H2O2 +  2 HCl  I2    +  2 H2O + 2 KCl

El KCl se ajusta por tanteo ya que las especies que lo forman no participan en las reacciones 
redox.
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Estequiometría

Datos:

Disolución H2O2:  0’15 M y V=125  mL

A partir de los datos de la disolución de KI y H2O2 calculo los mol de ambos reactivos.

𝑛 = 𝑀 ∗ 𝑉 𝑙 = 0′2 ∗ 0′150 = 0′03 𝑚𝑜𝑙 KI

0′03 𝑚𝑜𝑙 KI ∗
1 𝑚𝑜𝑙 H2O2

2 𝑚𝑜𝑙 KI
= 0′015 𝑚𝑜𝑙 H2O2

m=n*Mr(I2)=0’015*253’8=3’81 g I2

Mr (I2)=253’8 g/mol

Respuesta: Se producen 3’81 g de I2.

Disolución KI:  0’2 M y V=150 mL

𝑛 = 𝑀 ∗ 𝑉 𝑙 = 0′15 ∗ 0′125 = 0′01875 𝑚𝑜𝑙 H2O2

Debo comprobar cual es el reactivo limitante.

Como hay más H2O2 que el que es necesario para reaccionar con todo el KI, el reactivo 
que antes se agota es el KI. Por ello se hace el cálculo del I2 producido con la cantidad 
inicial de KI (que es el reactivo limitante).

0′03 𝑚𝑜𝑙 KI ∗
1 𝑚𝑜𝑙 I2

2 𝑚𝑜𝑙 KI
= 0′015 𝑚𝑜𝑙 I2

2 KI  + H2O2 +  2 HCl  I2    +  2 H2O + 2 KCl
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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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El Enunciado
Razone el efecto que tendrá sobre la cantidad de Cl2 (g) formada, cada una de las
siguientes acciones realizadas sobre una mezcla de los cuatro componentes en
equilibrio.

a) Aumentar la temperatura de la mezcla a presión constante.

b) Reducir el volumen del recipiente a temperatura constante.

c) Añadir O2 (g) a temperatura y volumen constantes.

d) Eliminar parte del H2O (g) formado a temperatura y volumen constantes.
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Principio de Le Chatelier
Se utilizará el principio de Le Chatelier para justificar las respuestas dadas. Dicho principio
dice lo siguiente:

Si se presenta una perturbación externa sobre un sistema en equilibrio, el sistema se
ajustará de tal manera que se cancele parcialmente dicha perturbación en la medida
que el sistema alcanza una nueva posición de equilibrio.

a) Aumentar la temperatura de la mezcla a presión constante.

b) Reducir el volumen del recipiente a temperatura constante.

Si aumentamos la temperatura de un sistema, para contrarrestar el aumento, se desplaza
en el sentido en que la reacción absorba calor, o sea, en el sentido en el que es
endotérmica. De esta manera se consume parte del calor y disminuye la temperatura. En
este caso, al ser la reacción exotérmica, el equilibrio se desplaza de forma que aumente
la cantidad de reactivos y disminuya la de productos. La cantidad de Cl2 disminuye.

Reducir el volumen a temperatura constante, es equivalente a aumentar la presión. El
sistema evoluciona de forma que disminuya el número de partículas gaseosas, para
compensar el aumento de presión. Ello hace que el equilibrio se desplace en el sentido de
la formación de Cl2, ya que hay menos moléculas gaseosas en los productos. Por ello, la
cantidad de Cl2 aumenta.
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Principio de Le Chatelier
c) Añadir O2 (g) a temperatura y volumen constantes.

d) Eliminar parte del H2O (g) formado a temperatura y volumen constantes.

Al eliminar parte del H2O del equilibrio, el equilibrio se desplaza hacia los productos
para compensar este cambio. De esta forma aumenta la cantidad de Cl2, por ello la
cantidad de Cl2 aumenta.

Al añadir O2 el equilibrio se desplaza de forma que se compense el aumento en la
cantidad de O2. El equilibrio se desplaza hacia los productos y por ello, la cantidad de Cl2
aumenta..
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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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El Enunciado
El hidrógeno carbonato de sodio, NaHCO3(s), se utiliza en algunos extintores químicos
secos ya que los gases producidos en su descomposición extinguen el fuego. El
equilibrio de descomposición del NaHCO3(s) puede expresarse como:

Para estudiar este equilibrio en el laboratorio, 200 g de NaHCO3(s) se depositaron en
un recipiente cerrado de 25 L de volumen, en el que previamente se ha hecho el vacío,
que se calentó hasta alcanzar la temperatura 110 oC. La presión en el interior del
recipiente, una vez alcanzado el equilibrio, fue de 1,646 atmósferas. Calcule:

a) La cantidad (en g) de NaHCO3(s) que queda en el extintor tras alcanzarse el
equilibrio a 110 oC.

b) El valor de las constantes de equilibrio Kp y Kc a esta temperatura.

Datos. Masas atómicas relativas: H (1); C (12); O (16); Na (23). R = 0,082 atm·L·K-1·mol-1.
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Equilibrio químico heterogéneo
Datos: V= 25 L

Gramos iniciales NaHCO3=200 g
Se escribe el cuadro del equilibrio
químico que relaciona reactivos y
productos.

2 NaHCO3(s)                Na2CO3(s)   +   CO2(g)   +    H2O(g)

Moles Iniciales

Moles que reaccionan

Moles en  equilibrio

2’38 −−−−−−
xx−2x

2’38 −2 x x x

T= 383 K p=1’646 atm

Concentraciones en equilibrio
𝑥

25

El número total de Moles gaseosos en el equilibrio es: 𝑛𝑇 =2x

Aplicando la ecuación de los gases ideales en el equilibrio: 𝑃𝑇 ∗ 𝑉 = 𝑛𝑇 ∗ 𝑅 ∗ 𝑇

1′646 ∗ 25 = 2𝑥 ∗ 0′082 ∗ 383 𝑥 = 0′655 𝑚𝑜𝑙

Mr(NaHCO3)=84 g/mol

Se calculan los moles iniciales de NaHCO3: 𝑛 =
𝑚

𝑀𝑟(𝑁𝑎𝐻𝐶𝑂3)

=
200

84
= 2′38 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎𝐻𝐶𝑂3

−−− −−−

−−−
x

x

𝑥

25

Calculo la cantidad de NaHCO3 que ha reaccionado, que es 2x:

2𝑥 = 1′31 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎𝐻𝐶𝑂3 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑛 𝑚 = 1′31 ∗ 84 = 110 𝑔 𝑁𝑎𝐻𝐶𝑂3

Quedan sin reaccionar: 𝑚 = 200 − 110 = 90 𝑔 𝑑𝑒 𝑁𝑎𝐻𝐶𝑂3 𝑞𝑢𝑒𝑑𝑎𝑛 sin 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑎𝑟
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Equilibrio químico

𝐾𝑐 = 𝐶𝑂2 ∗ 𝐻2𝑂 = 0′0262 ∗ 0′0262 = 6′86 ∗ 10−4

Una vez obtenidas las concentraciones en el equilibrio ya podemos calcular Kc mediante la
ley de acción de masas.

Para calcular Kp, podemos utilizar la relación entre Kc y Kp:

𝐾𝑝 = 𝐾𝑐 ∗ (𝑅𝑇)∆𝑛 𝐾𝑝 = 6′86 ∗ 10−4 ∗ 0′082 ∗ 383 2 = 0′677

Ya puedo calcular las concentraciones en el equilibrio.

𝐶𝑂2 = 𝐻2𝑂 =
0′655

25
= 0′0262 𝑚𝑜𝑙/𝐿
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ADVERTENCIA 

• Toma LÁPIZ y PAPEL y trabaja tomando
apuntes como si estuvieras en una clase
presencial.

• No seas un alumno PASIVO, como el
espectador de una película, sino un alumno
ACTIVO.
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Reacciones
Complete las siguientes reacciones, nombrando los compuestos orgánicos que
intervienen en ellas (reactivos y productos):

pentano

CH3CH2CH2CH2CH3

Pent-2-eno o 2-Penteno

Es una hidrogenación de alqueno.

2-Clorobutano

CH3CH2CHClCH3

But-2-eno o 2-Buteno

Es una adición de haluro de hidrógeno a un alqueno.

CH3CH2COOCH2CH3

Propanoato de etiloÁcido propanoico Etanol

Es una reacción de esterificación.

+   H2O
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Es una deshidratación de alcoholes.

Reacciones
CH3CH2CH     CH2

+   H2O

Butan-1-ol o 1-Butanol But-1-eno o 1-Buteno

CH3CHO

Ácido etanoico o ácido acético Etanal o acetaldehido

Es una reducción de ácido carboxílico a aldehido.

Si hubiera un exceso de reductor y el reductor tuviera la capacidad de reducir a un
aldehído, se formaría un alcohol primario, en este caso el etanol.


