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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.
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EJERCICIO 1

Solución: En primer lugar, se ajusta la ecuación química. 𝐶𝑎𝑂 𝑠 + 𝟑 𝐶 𝑠 → 𝐶𝑎𝐶2 𝑠 + 𝐶𝑂(𝑔)

Se calcula la entalpía de la reacción ajustada a partir de las entalpías de formación.

∆𝐻𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 
𝑜 = ෍ ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝑃𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑡𝑜𝑠  − ෍ ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜𝑠

∆𝐻𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 
𝑜 = ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝐶𝑎𝐶2 + ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝐶𝑂 − ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝐶𝑎𝑂 − 3 ∙ ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝐶 = −63 + −110,5 − −635,1 − 3 ∙ 0= 461,6 𝑘𝐽

Se calcula la masa molar del carburo de calcio. 𝑀 𝐶𝑎𝐶2 = 𝑀 𝐶𝑎 + 2 ∙ 𝑀 𝐶 = 40,08 + 2 ∙ 12 = 𝟔𝟒, 𝟎𝟖 𝒈/𝒎𝒐𝒍

Se calcula mediante factores de conversión la cantidad de energía consumida (el proceso es endotérmico).

1000 𝑔 𝐶𝑎𝐶2 ∙
1 𝑚𝑜𝑙 𝐶𝑎𝐶2

64,08 𝑔 𝐶𝑎𝐶2
∙

461,6 𝑘𝐽

1 𝑚𝑜𝑙 𝐶𝑎𝐶2
≈ 7,20 ∙ 103 𝑘𝐽 𝑠𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑢𝑚𝑒𝑛

La cantidad de energía consumida es, aproximadamente, 𝟕, 𝟐𝟎 ∙ 𝟏𝟎𝟑 𝒌𝑱
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Se calcula la cantidad de acetileno producido. 1000 𝑔 𝐶𝑎𝐶2 ∙
1 𝑚𝑜𝑙 𝐶𝑎𝐶2

64,08 𝑔 𝐶𝑎𝐶2
∙

1 𝑚𝑜𝑙 𝐶2𝐻2

1 𝑚𝑜𝑙 𝐶𝑎𝐶2
≈ 15,61 𝑚𝑜𝑙 𝐶2𝐻2

Se calcula la entalpía de reacción del acetileno con el oxígeno.

∆𝐻𝑅 
𝑜 = 4 ∙ ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝐶𝑂2 + 2 ∙ ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝐻2𝑂 − 2 ∙ ∆𝐻𝑓 

𝑜 𝐶2𝐻2 − 5 ∙ ∆𝐻𝑓 
𝑜 𝑂2

∆𝐻𝑅 
𝑜 = 4 ∙ −393,5 + 2 ∙ −285,8 − 2 ∙ 226,7 − 5 ∙ 0 = −2599 𝑘𝐽

Se calcula la cantidad de energía liberada 15,61 𝑚𝑜𝑙 𝐶2𝐻2 ∙
−2599 𝑘𝐽

2 𝑚𝑜𝑙 𝑚𝑜𝑙 𝐶2𝐻2
≈ −2,03 ∙ 104 𝑘𝐽

La cantidad de energía liberada es 𝟐, 𝟎𝟑 ∙ 𝟏𝟎𝟒 𝒌𝑱.
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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.
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Ejercicio 2A

Solución:

Se escribe la ecuación química con los datos del enunciado. La reacción es en 
medio acuoso y ácido. Por eso las especies están disueltas en agua.

𝐶𝑙2 𝑎𝑐 + 𝐻2𝑆 𝑎𝑐 → 𝑆 𝑠 + 𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑐)

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

𝐶𝑙2 𝑎𝑐 + 𝐻2𝑆 𝑎𝑐 → 𝑆 𝑠 + 𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑐)
1+0 0 1+ 1−2−
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Reducción

Oxidación

Se identifican las especies que se oxidan y se reducen.

Se escriben las moléculas o iones presentes en disolución.

Cl2 está sin disociar.

HCl → H+ +  Cl− 

S está sin disociar, de hecho, precipita porque no es soluble en agua.

H2S está sin disociar (es un ácido muy débil)

Se escriben las semirreacciones de oxidación y reducción, a partir de los iones y moléculas en disolución.

Oxidación:

Reducción:

H2S →  S+ 2 H+ + 2e–

Cl2
 +2 e−→ 2 Cl –

R. Iónica: Cl2 + H2S → S + 2 H+ + 2 Cl – Ecuación iónica ajustada.

Escribimos la ecuación química completa utilizando los coeficientes hallados.

𝐶𝑙2 𝑎𝑐 + 𝐻2𝑆 𝑎𝑐 → 𝑆 𝑠 + 2 𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑐)
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𝐶𝑙2 𝑎𝑐 + 𝐻2𝑆 𝑎𝑐 → 𝑆 𝑠 + 2 𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑐)Recordamos la ecuación química ajustada:

El pH ácido es debido al ácido clorhídrico producido. Dicho ácido es fuerte, por lo que se disocia completamente.

HCl     +      H2O    Cl−      +      H3O+

Concentración Inicial

Concentración final

C −−−−−−−−−

−−− −−− C C

Se relacionan el pH, la concentración de iones oxonio y la concentración inicial.

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+ = −log(𝐶) 𝐻3𝑂+ = 𝐶 = 10−𝑝𝐻 = 10−3,83= 1,48 ∙ 10−4 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Se calculan la cantidad (en mol) de HCl.

𝑛 = 𝐶 ∙ 𝑉 = 1,48 ∙ 10−4  ∙ 25000= 3,7 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝐻𝐶𝑙
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Se calcula mediante factores de conversión la cantidad de sulfuro de hidrógeno. 𝐶𝑙2 𝑎𝑐 + 𝐻2𝑆 𝑎𝑐 → 𝑆 𝑠 + 2 𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑐)

3,7 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝐻𝐶𝑙 ∙
1 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆

2 𝑚𝑜𝑙 𝐻𝐶𝑙
= 1,85 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑆

Se calcula la masa molar del sulfuro de hidrógeno:

𝑀 𝐻2𝑆 = 2 ∙ 𝑀 𝐻 + 𝑀 𝑆 = 2 ∙ 1,008 + 32,06 = 𝟑𝟒, 𝟎𝟕𝟔 𝒈/𝒎𝒐𝒍

Se calcula la masa, en gramos, de sulfuro de hidrógeno:

𝑚 = 𝑛 ∙ 𝑀 𝐻2𝑆 = 1,85 ∙ 34,076 = 63,04 𝑔 𝑑𝑒 𝐻2𝑆

Hay 𝟔𝟑, 𝟎𝟒 𝒈 𝒅𝒆 𝑯𝟐𝑺 en los 25 m3 de agua tratada.  
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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.
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Se relacionan el pH, la concentración de iones oxonio e hidróxido. Supongo que la temperatura es 25℃  (𝐾𝑤 = 10−14)

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+ 𝐻3𝑂+ = 10−𝑝𝐻 = 10−9 𝑚𝑜𝑙/𝐿

𝐾𝑤 = 𝐻3𝑂+ ∙ 𝑂𝐻− 𝑂𝐻− =
𝐾𝑤

𝐻3𝑂+ =
10−14

10−9 = 10−5 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Aplicando la ley de acción de masas se calcula la concentración de ion magnesio.

𝐾𝑃𝑆 = 𝑀𝑔2+ ∙ 𝑂𝐻− 2 𝑀𝑔2+ =
𝐾𝑃𝑆

𝑂𝐻− 2=
1, 8 ∙ 10−11

10−5 2 = 0,18 𝑚𝑜𝑙/𝐿

La concentración de ion magnesio es, 𝟎, 𝟏𝟖 𝒎𝒐𝒍/𝑳.
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Se utiliza el principio de Le Chatelier para contestar la pregunta. Dicho principio estable que "Cuando un sistema en 
equilibrio sufre una perturbación externa (cambio en concentración, presión o temperatura), el sistema responde 
desplazando el equilibrio en el sentido que contrarreste dicha perturbación."

Según el principio de Le Chatelier, al disminuir el pH (rebajar la concentración de iones hidróxido), el sistema 
compensa la perturbación generando ion hidróxido, por ello, el equilibrio se desplazará hacia los productos. Esto 
resulta en un aumento de la solubilidad del hidróxido de magnesio en la disolución.

Mg(OH)2(s)             Mg2+(ac)   +2  OH−(ac)

Si se aumenta el pH ocurrirá lo contrario.

Por lo tanto, una reducción en el pH provoca un incremento de la solubilidad. Por ejemplo, si 
se quisiera disolver una piedra de hidróxido de magnesio de una tubería, sería conveniente 
añadir un ácido fuerte.
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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.
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Ejercicio 3

Solución:

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.
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La configuración electrónica del ion más estable, y, por lo tanto, más probable, es aquella en la cual el átomo pierde o 
gana electrones para alcanzar la configuración del gas noble más cercano, normalmente p6.

S2− (Z=16): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 S+ 2 e−→ S2−

Cl− (Z=17): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 Cl+ 1 e−→ Cl–
Se observa que las 2 especies iónicas son 
isoelectrónicas con el gas noble argón.
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Puesto a que S y Cl son dos no metales, su diferencia de electronegatividad no será muy grande y formarán un enlace 
covalente entre ellos. Para ello deben compartir electrones.

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

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

7 electrones de valencia

6 electrones de valencia

Debe compartir 1 electrón.

Debe compartir 2 electrones.

La regla del octeto dice que los átomos adquieren la máxima estabilidad cuando tienen 8 electrones en su última capa.

Por ello se requiere que un átomo de S se combine con dos átomos de Cl. Se muestra la estructura de Lewis para demostrarlo.

●●
●
● ●Cl

●●

●●
●
●Cl

●●
●

●
●● El compuesto es el SCl2S

●●

●
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Ejercicio 3

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.

SCl2 S ClCl

Cl

Cl

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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Cl

Cl

S

●●

●
●

𝛅+

𝛅−

𝛅−

Se observa que la suma vectorial de los momentos dipolares no es nula. Por lo tanto, la 
molécula de SCl2 es polar.

Cl

Cl

S

Ejercicio 3
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Ejercicio 3

Los elementos del grupo de los alcalinos forman iones con una carga positiva, 𝑀+.

Anteriormente hemos demostrado que el ion más estable que forma el azufre es 𝑆2− .

Puesto que la diferencia de electronegatividad entre un metal alcalino y el azufre es lo suficientemente elevada, 
formarán un compuesto iónico. El enlace formado se llama enlace iónico.

La formula del compuesto se obtiene teniendo en cuenta que la suma de las cargas debe ser cero.

El compuesto es el M2S
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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.
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Solución: Se escribe el equilibrio ácido base. HA     +      H2O    A−      +        H3O+

Concentración Inicial

Concentración que reacciona

Concentración equilibrio

0,5 −−−−−−−−−

xx−x

0,5 − x

−−−

−−− x x

𝛼 =
𝑥

𝐶
∙ 100

Se calcula el valor de x, con ayuda del dato del porcentaje de ionización.

𝑥 =
𝛼 ∙ 𝐶

100
=

12 ∙ 0,5

100
= 0,06 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Calculo el pH: 𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂+ = − log 0,06 = 1,22

𝐾𝑎 =
A− ∙ H3O+

HA
=

𝑥2

0,5 − 𝑥
Aplicando la fórmula de Ka: =

0,06 2

0,5 − 0,06
= 8,18 ∙ 10−3

Solución: el valor de Ka es 𝟖, 𝟏𝟖 ∙ 𝟏𝟎−𝟑 el pH es 1,22.
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Para calcular la concentración molar de la disolución diluida, debemos calcular los moles de HA que tomamos de la 
disolución concentrada (20 mL=0,020 L).

𝑀 =
𝑛𝐻𝐴 

𝑉𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 (𝐿)
𝑛𝐻𝐴 = 𝑀 ∙ 𝑉𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 𝐿 = 0,5 ∙ 0,020 = 0,01 𝑚𝑜𝑙 𝑑𝑒 𝐻𝐴

Se calcula la concentración de la disolución diluida a partir los moles y del volumen final (100 mL=0,100 L).

𝑀 =
𝑛𝐻𝐴 

𝑉𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 (𝐿)
=

0,01

0,100
= 0,1 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Se plantea de nuevo el cuadro de equilibrio.

HA     +      H2O    A−      +        H3O+

Concentración inicial

Concentración que reacciona

Concentración equilibrio

0,1 −−−−−−−−−

xx−x

0,1 − x

−−−

−−− x x

A partir de la constante Ka: 𝐾𝑎 =
A− ∙ H3O+

HA
=

𝑥2

0,1 − 𝑥
= 8,18 ∙ 10−3 𝑥2 = 8,18 ∙ 10−3 ∙ (0,1 − 𝑥)
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𝑥2 = 8,18 ∙ 10−3 ∙ (0,1 − 𝑥)

Se resuelve la ecuación de segundo grado que nos queda. 𝑥2 + 8,18 ∙ 10−3 ∙ 𝑥 − 8,18 ∙ 10−4 = 0

Al resolverla, obtenemos dos soluciones. Solo es válida la positiva. 𝑥 = 2,48 ∙ 10−2 𝑚𝑜𝑙/𝐿

Ahora ya puedo calcular el valor del pH:

Solución: el pH es 1,61.

𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂+ = − log 2,48 ∙ 10−2 = 1,61

𝑥2 = 8,18 ∙ 10−4 − 8,18 ∙ 10−3 ∙ 𝑥



©Angel Cuesta Arza

Ejercicio 4

Un ácido fuerte es aquel que está totalmente disociado. Si se diluye en agua, sigue siendo fuerte y sigue estando 
totalmente disociado. Por ello, el grado de ionización permanece constante. La afirmación es VERDADERA.

Se calculan los moles de HA que hay en los 0,020 L de disolución ácida y los moles de NaOH  que hay en los 0,020 L.

𝑛𝑁𝑎𝑂𝐻 = 𝑀𝑁𝑎𝑂𝐻 ∙ 𝑉𝑁𝑎𝑂𝐻 = 0,5 ∙ 0,020 = 0,010 𝑚𝑜𝑙 𝑁𝑎𝑂𝐻

𝑛𝐻𝐴 = 𝑀𝐻𝐴 ∙ 𝑉𝐻𝐴 = 0,5 ∙ 0,020 = 0,010 𝑚𝑜𝑙 𝐻𝐴

Escribo la reacción de neutralización.

HA    +    NaOH    NaA    +    H2O

Moles iniciales

Moles finales

0,010 −−−−−−0,010

−−− −−−0,010−−−

Puesto que la reacción es mol a mol y hay la misma cantidad inicial, en moles, de 
ácido y de base, se produce una neutralización completa. Por ello, las especies 
presentes en la disolución al finalizar la reacción son NaA y agua.
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Ejercicio 4

Por ello, el pH de la disolución vendrá dado por la reacción de 
hidrólisis del NaA.

NaA(ac)             Na+
(ac)    +  A−

(ac)

El ion Na+ no sufre reacción de hidrólisis, puesto es el ácido conjugado del NaOH. El NaOH es una base fuerte, por ello 
su ácido conjugado es tan débil que no presenta reacción ácido-base con el agua. Por eso, el ion Na+, no altera el pH de 
la disolución.

Na+
(ac) +    H2O NaOH 

(ac)    +  H+
(ac)

El ion A− si sufre reacción de hidrólisis, puesto es la base conjugada del HA. El HA es un ácido débil (hemos obtenido su 
valor de Ka en el apartado a)), por ello su base conjugada presenta reacción ácido-base con el agua. Por eso, el ion A−, si 
altera el pH de la disolución. Se produce la reacción de hidrólisis.

A−
(ac)+   +    H2O HA 

(ac)    +  OH−
(ac)

Como se puede ver, en este segundo equilibrio químico se producen iones 
hidróxido. Por ello el pH de la disolución será básico y la afirmación es FALSA.
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DATOS NECESARIOS PARA RESOLVER EL EXAMEN
Al inicio del examen se proporciona una tabla periódica que contiene las masas atómicas y un conjunto de fórmulas. 
La tabla periódica la he recortado por cuestiones de espacio en la diapositiva. Te recomiendo que te descargues el 
enunciado y lo imprimas.
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Solución: De forma general, se puede escribir la ley de velocidad de reacción: 𝑣 = 𝑘 ∙ [𝐴]𝛼 ∙ [𝐵]𝛽

Comparando los experimentos 1 y 2 donde la concentración de 𝑂𝐻− permanece constante:

𝑣1

𝑣2
=

𝑘 ∙ 𝐹 1
𝛼 ∙ 𝑂𝐻−

1
𝛽

𝑘 ∙ 𝐹 2
𝛼 ∙ 𝑂𝐻−

2
𝛽

3,4 ∙ 10−4

1,36 ∙ 10−3 =
𝑘 ∙ 0,01𝛼 ∙ 0,002𝛽

𝑘 ∙ 0,02𝛼 ∙ 0,002𝛽

1

4
=

1

2𝛼 𝜶 = 𝟐

Comparando los experimentos 1 y 3 donde la concentración de F permanece constante:

𝑣1

𝑣3
=

𝑘 ∙ 𝐹 1
𝛼 ∙ 𝑂𝐻−

1
𝛽

𝑘 ∙ 𝐹 3
𝛼 ∙ 𝑂𝐻−

3
𝛽

3,4 ∙ 10−4

6,8 ∙ 10−4 =
𝑘 ∙ 0,01𝛼 ∙ 0,002𝛽

𝑘 ∙ 0,01𝛼 ∙ 0,004𝛽

1

2
=

1

2𝛽 𝜷 = 𝟏

La ley de velocidad es: 𝑣 = 𝑘 ∙ [𝐹]2∙ 𝑂𝐻− La reacción es de segundo orden respecto de F y 
de primer orden respecto de 𝑶𝑯−.  
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Ejercicio 5

Solución: Recordamos que: 𝑣 = 𝑘 ∙ [𝐹]2∙ 𝑂𝐻−

Se despeja la constante de velocidad: 𝑘 =
𝑣

[𝐹]2∙ 𝑂𝐻−  

Se sustituyen los datos de uno de los experimentos. Las unidades se 
obtienen aplicando las propiedades de las potencias:

𝑘 =
3,4 ∙ 10−4 𝑚𝑜𝑙 ∙ 𝐿−1 ∙ 𝑠−1

0,012 𝑚𝑜𝑙 ∙ 𝐿−1 2 ∙ 0,002 𝑚𝑜𝑙 ∙ 𝐿−1

𝑘 = 1700 𝑚𝑜𝑙−2 ∙ 𝐿2 ∙ 𝑠−1 = 1700
𝐿

𝑚𝑜𝑙

2

∙ 𝑠−1 = 1700 𝑀−2 ∙ 𝑠 = 1700
𝐿2

𝑚𝑜𝑙2 ∙ 𝑠

𝑘 = 1700
𝐿2

𝑚𝑜𝑙2 ∙ 𝑠

Como se puede ver, hay muchas formas distintas de expresar las unidades 
de la constante de velocidad, lo importante es darse cuenta de que dichas 
unidades, dependen del orden global de la reacción.
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Ejercicio 5

A: Propeno

CH2     CHCH3 + H2OCH3CH(OH)CH3

B: AguaPropan–2–ol

La reacción es una deshidratación de alcoholes, también se puede decir que es una reacción de eliminación.

CH3CH2CH2COOH

C: Ácido butanoico

CH3CH2CH2CH2OH KMnO4, calor

Butan–1–ol

La reacción es una oxidación de alcoholes primarios. Hay un paso intermedio, en el cual 
el alcohol se oxida al aldehído correspondiente (pentanal). En presencia de un exceso de 
oxidante, el aldehído se oxida a ácido carboxílico.

H2SO4, calor
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Ejercicio 5

Un isómero estructural en química orgánica es un compuesto que tiene la misma fórmula molecular que otro 
compuesto, pero una estructura diferente. Esto significa que los átomos están conectados de manera diferente, lo 
que da lugar a diferentes propiedades físicas y químicas.

Existen varios tipos de isómeros estructurales:

Isomería de cadena: Diferente disposición de la cadena carbonada.

Isomería de posición: El grupo funcional está en diferentes posiciones.

Isomería de grupo funcional: Diferentes grupos funcionales, aunque la fórmula molecular sea la misma.

2−metilpropan−2−ol

CH3C(OH)CH3

CH3

Grupo alcohol

Butan−2−ol

CH3CH(OH)CH2CH3

Grupo alcohol

Dietiléter

CH3CH2OCH2CH3

Grupo éter

Se han puesto 3 isómeros en lugar de 2 con fines pedagógicos.
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