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Considere los elementos A(Z = 16) y B(Z = 19) y conteste a las siguientes cuestiones: 

a) A partir de la configuración electrónica, indique el grupo y el período de la tabla periódica al que pertenece cada 
elemento.

b) Indique razonadamente el elemento que, previsiblemente, tendrá un mayor radio atómico.

c) Indique razonadamente el elemento que, previsiblemente, tendrá una menor primera energía de ionización.

Solución:

En primer lugar escribiré las configuraciones electrónicas de los átomos y a partir de ellas indicaré el período y el
grupo.

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

B(Z=19): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1

Puesto que la última capa es 3p4, el 3 nos indica que su período es el 
tercero. Debido a que es p4, su grupo es el 16 (anfígenos o calcógenos).

Puesto que la última capa es 4s1, el 4 nos indica que su período es el 
cuarto. Debido a que es s1, su grupo es el 1 (metales alcalinos).

Cuestión 1

d) Proponga la fórmula molecular del compuesto que se formará, de manera preferente, cuando se combinen ambos 
elementos
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Considere los elementos A(Z = 16) y B(Z = 19) y conteste a las siguientes cuestiones: 

b) Indique razonadamente el elemento que, previsiblemente, tendrá un mayor radio atómico.

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

B(Z=19): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1

El radio atómico representa la distancia que existe entre el núcleo y la capa de valencia (la más externa).

Para justificar la ordenación, debo tener en cuenta las configuraciones electrónicas de los átomos.

En primer lugar, un elemento del cuarto período tiene mayor número de capas que un elemento del tercer período. Por
ello, según este factor, el radio atómico de B es mayor que el radio atómico de A.

Por otro lado, al comparar las capas de valencia, se observa que la carga nuclear efectiva sobre el único electrón de la
capa de valencia del elemento B será menor que la que reciben los seis electrones del elemento A. Por lo tanto, al estar
menos atraído ese electrón, tenderá a estar más lejos del núcleo. Esa menor fuerza de atracción provoca un mayor radio
atómico en B que en A.

Ambos factores indican que el radio atómico de B es mayor que el de A, por ello: R(B)>R(A).

Aunque tú no lo podrás hacer el día del examen, yo voy a poner los datos experimentales
del radio atómico para compararlo con la respuesta que hemos dado.

Radio S(Z=16)= 100 pm
Radio K(Z=19)= 280 pm

R(S)<R(K) Que coincide con lo previsto por la teoría.
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c) Indique razonadamente el elemento que, previsiblemente, tendrá una menor primera energía de ionización.

Cuestión 1

A partir de las configuraciones electrónicas obtenidas en el apartado a) podemos justificar el orden.

La energía de ionización (EI) es la energía necesaria para arrancar un electrón de un átomo gaseoso, aislado y en su
estado fundamental.

Además, a mayor radio atómico, menor será la fuerza con la que el núcleo atrae a los electrones. Ello hace que este
factor, confirme lo afirmado anteriormente.

A mayor número de electrones en la última capa, mayor será la carga nuclear efectiva que reciben los electrones de la
última capa ya que estos electrones están menos apantallados. Eso provoca que la carga nuclear efectiva con la que es
atraído el único electrón del elemento B sea menor que en el caso del elemento A, por ello la primera energía de
ionización es mayor para elemento el elemento A. Por ello, EI(B)<EI(A).

Por ello el orden definitivo es: EI(B)<EI(A).

Comparo con los datos experimentales: A (Z=16): 1005 kJ/mol 

B (Z=19): 418’8 kJ/mol

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

B(Z=19): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1
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Para que dos átomos formen un compuesto iónico debe haber entre ellos una alta diferencia de electronegatividad. Esto
normalmente ocurre cuando se combinan un átomo metálico con otro no metálico, que es nuestro caso.

Debemos obtener las configuraciones de los iones más estables. Una vez tenemos las configuraciones de los iones, se puede 
formar el compuesto iónico de forma directa.

d) Proponga la fórmula molecular del compuesto que se formará, de manera preferente, cuando se combinen ambos 
elementos

Cuestión 1

A2−(Z=16): 1s2 2s2 2p6

B+ (Z=19): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

La carga neta del compuesto iónico debe ser cero. Ello se obtiene al combinar un ion de cada signo.

B2A Como se puede ver, la fórmula del compuesto iónico es B2A.

Ahora comentaremos brevemente el compuesto obtenido en este último apartado, ya que no debemos olvidar nunca
que la química es una ciencia empírica que busca justificar los hechos observados experimentalmente.

El compuesto iónico B2A, es el K2S. Es el sulfuro de potasio.

Estructura cristalina del sulfuro de potasio.
Fuente: Wikipedia.

Se observa que forma una red cristalina y 
por lo tanto es un compuesto iónico.

Punto de fusión: 840 °C
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Cuestión 2
Considere las moléculas de amoníaco, NH3, metano, CH4, y metanal, H2CO.

a) Dibuje la estructura electrónica de Lewis de cada una de las tres moléculas.

b) Discuta razonadamente la geometría molecular de las tres moléculas.

c) Indique razonadamente la hibridación de los átomos de C.

d) Justifique si las moléculas son polares o apolares.

Solución:

H (Z=1): 1s1

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

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

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

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

La estructura de Lewis es una representación que muestra los pares de electrones en
guiones o puntos. Así podemos representar los 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).

Datos: Números atómicos, Z: H=1; C=6; N=7. Electronegatividad de Pauling: H=2’20; C=2’55; N=3’04; O=3’44.
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Cuestión 2
a) Dibuje la estructura electrónica de Lewis de cada una de las tres moléculas.

H
●

H● NH H

H

NH3

En este caso, el nitrógeno es el átomo central. Y como necesita compartir tres electrones para completar la capa de
valencia, lo hace con los átomos de hidrógeno. Un electrón con cada hidrógeno, y así ambos completan su capa de
valencia.

●H●
●
●N
●●

C●
● ●
●

CH4

En este caso, el carbono es el átomo central. Y como necesita compartir cuatro
electrones para completar la capa de valencia, lo hace con los átomos de hidrógeno.
Un electrón con cada hidrógeno, y así ambos completan su capa de valencia.

H● H●

H
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H
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Cuestión 2

C
●●
●●●●●
●

O
●●

H2CO

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.

H
●

H
●

C

H

H

O
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Cuestión 2
b) Discuta razonadamente la geometría molecular de las tres moléculas.

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.

NH H

H

NH3

H

H

N

●●

H

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 N forman enlaces, por ello la
geometría molecular es de pirámide trigonal. Los pares no
enlazantes no se utilizan en la geometría molecular.
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CH4 En el caso del CH4, según la teoría de repulsión de pares
de electrones de valencia y dado que no hay pares
solitarios en el átomo central, la disposición adoptada por
los cuatro pares de electrones del carbono sería
tetraédrica. Por ello la geometría de CH4 es tetraédrica.

H

H

H

H

C
CH H

H

H

Cuestión 2

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
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Para determinar la hibridación del carbono, tomaremos las estructuras de Lewis del apartado a).

Cuestión 2
c) Indique razonadamente la hibridación de los átomos de C.

CH4

CH H

H

H Al ser todos los enlaces del carbono sencillos, todos ellos se producen por solapamiento de los 
orbitales atómicos híbridos. Como no hay enlaces π, la hibridación debe ser sp3.

C:
Promociona un electrón desde 2s a 2p.
El carbono tiene 4 electrones de 
valencia desapareados.

Lo justificaremos con diagramas de cajas. Como se puede ver, un electrón del orbital 2s promociona
al orbital 2p, y se hibridan un orbital 2s con los 3 orbitales atómicos 2p, para dar lugar a 4 orbitales
atómicos híbridos, con un electrón cada uno.

2s 2px 2pz2py 2s 2px 2pz2py

2s 2px 2pz2py
Observamos que tenemos 4 
orbitales híbridos sp3. H

H

C

H

H
O.A HÍBRIDOS
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H2CO

C

H

H

O

Cuestión 2

Al tener el carbono un enlace doble, deducimos que posee un enlace π. Por ello podemos decir que
la hibridación debe ser sp2.

Lo justificaremos con diagramas de cajas. Como se puede ver, un electrón del orbital 2s promociona
al orbital 2p, y se hibridan un orbital 2s con los 2 orbitales atómicos 2p, para dar lugar a 3 orbitales
atómicos híbridos sp2, con un electrón cada uno. Un orbital 2p queda sin hibridar. Este será el
responsable del enlace π.

C:
Promociona un electrón desde 2s a 2p.
El carbono tiene 4 electrones de 
valencia desapareados.

2s 2px 2pz2py 2s 2px 2pz2py

2s 2px 2pz2py

Observamos que tenemos 3 orbitales híbridos 
sp2. Y el orbital 2pz sin hibridar.

2pz

H

H

C O

enlace π
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Cuestión 2
d) Justifique si las moléculas son polares o apolares.

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

En este caso, por la simetría de la molécula, al sumar vectorialmente los
momentos dipolares, estos se anulan. Por lo que la molécula es apolar.

CH4 CH H

H

H

NH H

H

NH3

H

H

N

●●

H
𝛅+

𝛅−

𝛅+

𝛅+

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

H

H

H

H

C

𝛅+

𝛅−

𝛅+

𝛅+

𝛅+
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Cuestión 2

H2CO

En este caso, observamos una alta diferencia de
electronegatividad entre el oxígeno y el carbono. El hidrógeno y
el carbono, tienen una electronegatividad parecida por lo que
generan una polaridad en el enlace mucho menor que la del
enlace carbono-oxígeno, por lo que la consideramos
despreciable. Por lo que, la suma vectorial de los momentos
dipolares de los enlace no es nula y la molécula es polar.

C

O

𝛅+

𝛅−
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Cuestión 3
Dado el equilibrio:

Justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) Al aumentar la temperatura, manteniendo constante el volumen, se favorece la formación de NH3.

b) Al disminuir el volumen del reactor, con la temperatura constante, se favorece la formación de N2. 

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.

2𝑁𝐻3 𝑔 ↔ 𝑁2 𝑔 +3𝐻2 𝑔 ∆𝐻=185𝑘𝐽

Si aumentamos la temperatura de un sistema, para contrarrestar el aumento, el equilibrio se desplaza en el sentido
en el 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 endotérmica, el equilibrio se desplaza de forma
que aumente la cantidad de productos y disminuya la de reactivos. La cantidad de NH3 disminuye. Por ello, la
afirmación es FALSA.

Una disminución del volumen a temperatura constante, provoca un aumento de la presión,
el sistema evoluciona de forma que disminuya el número de partículas gaseosas, para
compensar el aumento de presión. En este caso, hay más moléculas gaseosas en los
productos, por ello, la cantidad de N2 disminuye. Por ello, la afirmación es FALSA.



©Angel Cuesta Arza

Cuestión 3

Al eliminar H2, el equilibrio se desplaza de forma que aumente la cantidad de H2, ya que
según el principio de Le Chatelier el sistema tiende a reponer el H2 retirado, por ello, el
equilibrio se desplaza hacia los productos. Por ello, la afirmación es VERDADERA.

c) Si eliminamos cierta cantidad de H2, el equilibrio se desplaza hacia la derecha.

d) Si las concentraciones de las tres especies se duplican, el equilibrio no se desplaza en ningún sentido.

Dado el equilibrio: 2𝑁𝐻3 𝑔 ↔ 𝑁2 𝑔 +3𝐻2 𝑔 ∆𝐻=185𝑘𝐽

En este caso, debemos recurrir a la ley de acción de masas y al cociente de reacción para poder contestar la pregunta.

Como se puede observar, al duplicar las concentraciones de las tres especies, el valor de Qc es mayor que el
de Kc y el equilibrio se desplaza hacia la izquierda. Por ello, la afirmación es FALSA.

𝐾𝑐=
𝑁2 ∙𝐻2

3

𝑁𝐻3
2 𝑄𝑐=

𝑁20∙𝐻20
3

𝑁𝐻30
2

El valor inicial de Qc, tiende al valor de Kc, que es cuando se alcanza el equilibrio.

Si Qc>Kc, Qc debe disminuir. Ello provoca que las concentraciones de productos disminuyan y las de reactivos aumenten.

Si Qc<Kc, Qc debe aumentar. Ello provoca que las concentraciones de productos aumente y las de reactivos disminuyan.

𝑄𝑐=
2∙𝑁2 ∙2∙𝐻2

3

2∙𝑁𝐻3
2 =

2∙𝑁2 ∙23∙ 𝐻2
3

22∙ 𝑁𝐻3
2 =4∙

𝑁2 ∙𝐻2
3

𝑁𝐻3
2 =4∙𝐾𝑐
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Cuestión 4
A una temperatura determinada, se ha estudiado la transformación del NO2 en N2O4 midiendo las velocidades iniciales de 
reacción.

a) Deduzca la ley de velocidad de reacción.

b) Calcule el valor de la constante de la reacción en estas condiciones.

c) Obtenga la velocidad de desaparición del NO2cuando su concentración es 0’15 M.
d) Discuta si la velocidad de la reacción aumentará o disminuirá al reducir la temperatura a la cual tiene lugar.

De forma general, se puede escribir la ley de velocidad de reacción:

Solución:

2𝑁𝑂2(𝑔) → 𝑁2𝑂4(𝑔)

Se ha determinado que, cuando la concentración inicial de NO2es 0’1 M, la velocidad inicial de la reacción es 1’45∙10−4M∙s−1, 
mientras que si la concentración inicial de NO2es de 0’2 M, la velocidad inicial de la reacción resulta ser 5’80∙10−4M∙s−1. 
Responda a las siguientes cuestiones.

1′45∙10−4=𝑘∙(0′1)𝛼

Se sustituyen los datos del enunciado:

“la concentración inicial de NO2 es 0’1 M, la 
velocidad inicial de la reacción es 1’45∙10−4M∙s−1”

5′80∙10−4=𝑘∙(0′2)𝛼“la concentración inicial de NO2 es 0’2 M, la 
velocidad inicial de la reacción es 5’80∙10−4M∙s−1”

𝑣=𝑘∙[𝑁𝑂2]𝛼
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Cuestión 4
a) Deduzca la ley de velocidad de reacción.

1′45∙10−4=𝑘∙(0′1)𝛼

5′80∙10−4=𝑘∙(0′2)𝛼

1′45∙10−4

5′80∙10−4=
𝑘∙(0′1)𝛼

𝑘∙(0′2)𝛼
1
4

=
1
2

𝛼

4=2𝛼 𝛼=2

Se puede escribir la ley de velocidad de reacción: 𝑣=𝑘∙𝑁𝑂2
2 La reacción de es orden 2.

b) Calcule el valor de la constante de la reacción en estas condiciones.

Se sustituye en la ecuación obtenida los datos de cualquiera de los experimentos.

1′45∙10−4=𝑘∙(0′1)2 𝑘=
1′45∙10−4𝑀/𝑠

(0′1)2𝑀2 𝒌=𝟏′𝟒𝟓∙𝟏𝟎−𝟐𝑴−𝟏∙𝒔−𝟏

La constante de velocidad también se 
podrían expresar: 

𝒌=𝟏′𝟒𝟓∙𝟏𝟎−𝟐 𝑳
𝒎𝒐𝒍∙𝒔
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Cuestión 4
c) Obtenga la velocidad de desaparición del NO2cuando su concentración es 0’15 M.

d) Discuta si la velocidad de la reacción aumentará o disminuirá al reducir la temperatura a la cual tiene lugar.

Se sustituye en la ecuación de velocidad obtenida anteriormente para obtener la velocidad de la reacción.

𝑣=1′45∙10−2∙𝑁𝑂2
2 𝑣=1′45∙10−2∙0′152=3′26∙10−4𝑀/𝑠

Relacionamos esta velocidad de reacción con la velocidad de desaparición del NO2.

𝑣=
−1
2

∙
𝑑𝑁𝑂2

𝑑𝑡
𝑣=

1
2

∙𝑣𝑁𝑂2
𝑣𝑁𝑂2

=2∙𝑣=2∙3′26∙10−4= 6′52∙10−4𝑀/𝑠

Según la ley de Arrhenius: 𝑘=𝐴∙𝑒
−𝐸𝑎
𝑅∙𝑇

Como se puede observar, la constante de velocidad depende de varios factores como
la energía de activación o la temperatura. Se puede observar, que si disminuye la
temperatura, el valor de la constante de velocidad disminuirá y por ello la velocidad
de la reacción disminuye.
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Cuestión 5
A partir del potencial estándar de reducción, responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) Considere los metales potasio, cadmio y plata. ¿Cuál/es de ellos será/n solubles en una disolución de HCl 1 M?

b) ¿Qué reacción tendrá lugar si se sumerge una barra de plata en una disolución de K+(ac) 1 M?

c) ¿Qué reacción tendrá lugar si se sumerge una barra de cadmio metálico en una disolución de Ag+(ac) 1 M?

Datos: Potenciales estándar de reducción: E°(V): K+/K=−2’92 V; Cd2+/Cd=−0’40 V; H+/H2=0 V; Ag+/Ag=+0’80 V;



©Angel Cuesta Arza

Datos: K+(ac) / K(s): −2’92 V
H+(ac) / H2(g): +0’00 V

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

Oxidación:

Reducción:

K → K+ + e−

R. Iónica: 2K + 2H+ → H2+ 2K+

2H+ +  2e− → H2

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜=𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛−𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜=0′00− −2′92=2′92 𝑉

Como el potencial es mayor que cero, podemos afirmar que el potasio es 
soluble en una disolución de HCl.

×2

a) Considere los metales potasio, cadmio y plata. ¿Cuál/es de ellos será/n solubles en una disolución de HCl 1 M?

Los metales que serán solubles son aquellos en los que en la reacción de oxidación-reducción con el ion H+ sea 
espontánea. Para ello, el potencial de la reacción redox debe ser superior a cero. Como el potencial de reducción del par 
H+/H2 es cero, ello implica que todo metal que tenga un potencial de reducción positivo será soluble en una disolución 
ácida. Lo comprobamos a continuación.

Cuestión 5
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Datos: Cd2+(ac) / Cd(s): −0’40 V
H+(ac) / H2(g): +0’00 V

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

Oxidación:

Reducción:

Cd → Cd2+ + 2e−

R. Iónica: Cd + 2H+ → H2+ Cd2+

2H+ +  2e− → H2

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜=𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛−𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜=0′00− −0′40=0′40 𝑉

Como el potencial es mayor que cero, podemos afirmar que el cadmio es 
soluble en una disolución de HCl.

a) Considere los metales potasio, cadmio y plata. ¿Cuál/es de ellos será/n solubles en una disolución de HCl 1 M?

Los metales que serán solubles son aquellos que en la reacción de oxidación-reducción con el ion H+ tienen un potencial 
superior a cero.

Cuestión 5
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Datos: Ag+(ac) / Ag(s): +0’80 V
H+(ac) / H2(g): +0’00 V

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

Oxidación:

Reducción:

Ag → Ag+ + e−

R. Iónica: 2Ag + 2H+ → H2+ 2Ag+

2H+ +  2e− → H2

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜=𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛−𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜=0′00− +0′80=−0′80 𝑉

Como el potencial es menor que cero, podemos afirmar que la plata NO es 
soluble en una disolución de HCl.

×2

a) Considere los metales potasio, cadmio y plata. ¿Cuál/es de ellos será/n solubles en una disolución de HCl 1 M?

Los metales que serán solubles son aquellos que en la reacción de oxidación-reducción con el ion H+ tienen un potencial 
superior a cero.

Cuestión 5
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Cuestión 5
b) ¿Qué reacción tendrá lugar si se sumerge una barra de plata en una disolución de K+(ac) 1 M?

Datos: Ag+(ac) / Ag(s): +0’80 V
K+(ac) / K(s): −2’92 V

La posible reacción química sería de Ag con el ion K+. Se escriben las semirreacciones.

Oxidación:

Reducción:

Ag → Ag+ + e−

R. Iónica: Ag + K+ → K+ Ag+

K+ +  e− → K

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜=𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛−𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜=−2′92− +0′80=−3′72 𝑉

Como el potencial es menor que cero, podemos afirmar que la plata NO 
REACCIONA cuando se sumerge en una disolución de K+.

La reacción se producirá si la  reacción de oxidación-reducción tiene un potencial superior a cero.
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Cuestión 5
c) ¿Qué reacción tendrá lugar si se sumerge una barra de cadmio metálico en una disolución de Ag+(ac) 1 M?

Datos: Ag+(ac) / Ag(s): +0’80 V
Cd2+(ac) / Cd(s): −0’40 V

La posible reacción química sería de Cd con el ion Ag+. Se escriben las semirreacciones.

Oxidación:

Reducción:

Cd → Cd2+ + 2e−

R. Iónica: Cd + 2Ag+ → 2Ag+ Cd2+

Ag+ +  e− → Ag

Se calcula el potencial de la reacción redox.

𝐸𝑜=𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑅𝑒𝑑𝑢𝑐𝑐𝑖ó𝑛−𝐸𝑜𝑅𝑒𝑎𝑐𝑐𝑖ó𝑛 𝑑𝑒 𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑐𝑖ó𝑛

𝐸𝑜=+0′80− −0′40=1′20 𝑉

Como el potencial es mayor que cero, podemos afirmar que el cadmio 
REACCIONA cuando se sumerge en una disolución de Ag+.

La reacción se producirá si la  reacción de oxidación-reducción tiene un potencial superior a cero.

×2
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Cuestión 6
Responda las siguientes cuestiones:

a) Nombre o formule los siguientes compuestos inorgánicos.

a1) NaHSO4

En este caso, observamos que estamos ante un compuesto cuaternario (está formado por cuatro elementos
diferentes). Los compuestos cuaternarios (metal, hidrógeno, oxígeno y nometal) que resultan de la sustitución parcial,
de algunos de los hidrógenos, de un oxoácido poliprótico (con dos o más hidrógenos) por un metal, son oxosales
ácidas. Podemos observar que al oxoácido (H2SO4) se le ha cambiado un hidrógeno por un catión sodio.

Utilizaremos la nomenclatura tradicional, que es aceptada por la IUPAC. En primer lugar, se debe nombrar el anión.
Para poder hacerlo, debemos averiguar el número de oxidación con el que actúa el azufre.

NaHSO4

1+ 1+ 2−x
Puesto que la molécula es neutra, se puede calcular el número de oxidación del azufre mediante una ecuación.

1+1+𝑥−4∙2=0 𝑥=6

Como el átomo de azufre puede actuar con tres números de oxidación: 2+, 4+ y 6+; podemos ver que actúa
con el número de oxidación mayor, por lo que la terminación a utilizar será −ato.

Debemos usar la palabra hidrógeno y los prefijos numerales multiplicativos que les correspondan delante del
nombre del anión. Por lo que el nombre del anión será: hidrógenosulfato.

Y ahora, añadimos el nombre del catión, quedando el nombre definitivo: hidrógenosulfato de sodio.

Na+ +  HSO4
−



Cuestión 6
a2) Ca3(PO4)2

En este caso, observamos que estamos ante un compuesto ternario (está formado por tres elementos diferentes). Los
compuestos ternarios (metal, oxígeno y no metal) que resultan de la sustitución total de los hidrógenos, de un
oxoácido por un metal son oxosales. Podemos observar que la oxosal proviene del oxoácido (H3PO4).

Utilizaremos la nomenclatura tradicional, que es aceptada por la IUPAC. En primer lugar, se debe nombrar el anión.
Para poder hacerlo, debemos averiguar el número de oxidación con el que actúa el fósforo.

Ca3(PO4)2

2+ 2−x Puesto que la molécula es neutra, se puede calcular el número de oxidación del fósforo mediante
una ecuación.

3∙2+2∙𝑥−8∙2=0 𝑥=5

Como el átomo de fósforo puede actuar con tres números de oxidación: 1+, 3+ y 5+;
podemos ver que actúa con el número de oxidación mayor, por lo que la terminación a
utilizar será −ato.

Debemos tener en cuenta que el fósforo puede formar dos tipos de oxoácidos y oxosales,
meta y orto. En este caso, observamos que es orto, ya que la carga del anión es menos
tres. Si fuera meta, debería ser menos 1. Por lo que el nombre del anión será: fosfato. No
es necesario escribir el prefijo orto.

Y ahora, añadimos el nombre del catión, siendo el nombre: fosfato de sodio.

3 Ca2+ +  2 PO4
3−



a3) PbO2

En este caso, observamos que estamos ante un compuesto binario (está formado por dos elementos diferentes). Los
compuestos binarios formados por un metal y oxígeno, se llaman óxidos.

Utilizaremos la nomenclatura estequiométrica. En primer lugar, se debe nombrar el oxígeno con el prefijo
correspondiente y a continuación el metal con su prefijo (si fuera necesario).

El nombre es: dióxido de plomo.

Cuestión 6

a4) Ácido brómico

En este caso, observamos que estamos ante un oxoácido. Está formado por H, Br y O. Los oxoácidos se pueden
obtener a partir del óxido correspondiente y sumando una molécula de agua.

Br2O5Br5+ +  O2−

El bromo tiene cuatro número de oxidación: 1+, 3+, 5+ y 7+. Al utilizar la terminación–ico, debemos utilizar el tercero
de ellos, es decir 5+.

Br2O5 +  H2O H2Br2O6 HBrO3

La fórmula del compuesto es:  HBrO3



Cuestión 6

a5) Sulfuro de sodio

En este caso, observamos que estamos ante una sal binaria. Está formada por Na y S. Debemos tener en cuenta los
estados de oxidación de sodio (1+) y del azufre (2−). Recordamos que el elemento con la terminación −urodebe
utilizar un número de oxidación negativo.

Na2SNa+ +  S2−

La fórmula del compuesto es:  Na2S

Nota curiosa: decimos sulfuro y no “azufruro” debido al nombre en latín del azufre: sulphur.



b) Complete las siguientes reacciones.

CH3CH2CH2CH3 La reacción es una hidrogenación catalítica.

But-1-eno o 1-Buteno Butano

La reacción es una polimerización catalítica.

Policloruro de vinilo

Clorovinilo o cloroeteno

Cuestión 6

CH3CH2CH     CH2 +   H2

catalizador

n CH2 CHCl
catalizador

C      C

H      H

H     Cl

n



Cuestión 6

CH3CH2COOCH3 +   H2O La reacción es una esterificación.

Ácido propanoico Metanol

CH3CH2COOH   +   CH3OH
catalizador

Propanoato de metilo

CH3CH2CH     CHCH3 +   H2O La reacción es una 
deshidratación de alcohol.

Pentan−3−ol o 3−pentanol

CH3CH2CH(OH)CH2CH3

H2SO4, calor

Pent-2-eno

CH3CH2CH2NH2 +   HBr La reacción es una 
sustitución nucleofílica.

1−bromopropano

CH3CH2CH2Br   +   NH3

N-Propilamina
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Una aleación empleada en la construcción de estructuras para aviones posee un 93’7% en masa de aluminio, siendo el
resto cobre. La aleación tiene una densidad de 2’85 g/cm3. Una pieza de 0’691 cm3 de esta aleación reacciona con un
exceso de ácido clorhídrico de acuerdo a la siguiente ecuación (no ajustada):

a) Determina la masa (en gramos) de dihidrógeno obtenido.

b) Calcule la composición porcentual en masa de otra aleación de aluminio y cobre, de densidad 2’75 g/cm3, sabiendo que 
una pieza de 0’540 cm3de la misma consume 132’0 mL de una disolución de ácido clorhídrico 1’0 M para que se complete 
la reacción.

Datos: Masas atómicas relativas: H (1’0); Al (27’0); Cl (35’5).

3
3
2

Al (s) +     HCl (ac)     AlCl3 (ac)  +     H2 (g)

Solución:

Primero ajusto los átomos de cloro. Se pone un 3 delante del HCl para sumar en total 3 átomos de cloro.

En primer lugar, se ajusta la ecuación química.

Y después los de hidrógeno. Como hay 3 átomos de hidrógeno, hay 1’5 moléculas de hidrógeno.

PROBLEMA 1

Suponiendo que todo el aluminio reacciona con este ácido, mientras que el cobre no lo hace en absoluto:

Las masas moleculares de los compuestos de la ecuación química son:

𝑀𝑟𝐻𝐶𝑙=1+35′5=36′5𝑔/𝑚𝑜𝑙𝑀𝑟𝐴𝑙𝐶𝑙3 =27+3∙35′5=133′5𝑔/𝑚𝑜𝑙
𝑀𝑟𝐻2 =2∙1=2𝑔/𝑚𝑜𝑙
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a) Determina la masa (en gramos) de dihidrógeno obtenido.

Se calcula en primer lugar la masa de la pieza. 𝑑=
𝑚
𝑉

Se toman datos: d= 2’85 g/cm3 %(m/m)= 93’7%V= 0’691 cm3

𝑚=𝑑∙𝑉 𝑚=2′85∙0′691=1′97𝑔

A partir de la masa de la pieza, y con el porcentaje en masa, se calcula la masa de aluminio.

3
3
2

Al (s) +     HCl (ac)+   AlCl3 (ac)  +     H2 (g)

PROBLEMA 1

𝑀𝑟𝐻𝐶𝑙=36′5𝑔/𝑚𝑜𝑙
𝑀𝑟𝐴𝑙𝐶𝑙3 =133′5𝑔/𝑚𝑜𝑙𝑀𝑟𝐻2 =2𝑔/𝑚𝑜𝑙
𝑀𝑟𝐴𝑙=27𝑔/𝑚𝑜𝑙

%( Τ𝑚 𝑚)=
𝑚(𝐴𝑙)

𝑚(𝑃𝑖𝑒𝑧𝑎)
∙100 𝑚(𝐴𝑙)=

%( Τ𝑚 𝑚)∙𝑚(𝑃𝑖𝑒𝑧𝑎)
100

=
93′7∙1′97

100
=1′85𝑔𝑑𝑒𝐴𝑙

Se calculan los moles de aluminio. 𝑛=
𝑚(𝐴𝑙)
𝑀𝑟(𝐴𝑙)

=
1′85
27

=0′0685𝑚𝑜𝑙𝐴𝑙

Aplicando el factor de conversión correspondiente, calculo los moles de H2.

0′0685𝑚𝑜𝑙𝐴𝑙∙
1′5𝑚𝑜𝑙𝐻2

1𝑚𝑜𝑙𝐴𝑙
=0′103𝑚𝑜𝑙𝑑𝑒H2.

Y por último, calculo los gramos de dihidrógeno.

𝑛=
𝑚

𝑀𝑟𝐻2
𝑚=𝑛∙𝑀𝑟𝐻2 𝑚=0′103∙2=0′206𝑔𝑑𝑒𝐻2

Solución: Se producen 0’206 gramos de dihidrógeno.
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b) Calcule la composición porcentual en masa de otra aleación de aluminio y cobre, de densidad 2’75 g/cm3, sabiendo que 
una pieza de 0’540 cm3de la misma consume 132’0 mL de una disolución de ácido clorhídrico 1’0 M para que se complete 
la reacción.

PROBLEMA 1

3
3
2

Al (s) +     HCl (ac)+   AlCl3 (ac)  +     H2 (g) 𝑀𝑟𝐻𝐶𝑙=36′5𝑔/𝑚𝑜𝑙
𝑀𝑟𝐴𝑙𝐶𝑙3 =133′5𝑔/𝑚𝑜𝑙𝑀𝑟𝐻2 =2𝑔/𝑚𝑜𝑙
𝑀𝑟𝐴𝑙=27𝑔/𝑚𝑜𝑙

Se toman datos: d= 2’75 g/cm3 V(HCl)= 132’0 mL=0’132 LV= 0’540 cm3 M(HCl)= 1’0 M

Se calcula en primer lugar la masa de la pieza. 𝑑=
𝑚
𝑉

𝑚=𝑑∙𝑉 𝑚 =2′75∙0′540=1′485𝑔

Se calculan los moles de HCl consumidos. 𝑛=𝑀(𝐻𝐶𝑙)∙𝑉(𝐻𝐶𝑙)=1′0∙0′132=0′132𝑚𝑜𝑙𝐻𝐶𝑙

Aplicando el factor de conversión correspondiente, calculo los moles de Al.

0′132𝑚𝑜𝑙𝐻𝐶𝑙∙
1𝑚𝑜𝑙𝐴𝑙

3𝑚𝑜𝑙𝐻𝐶𝑙
=0′044𝑚𝑜𝑙𝑑𝑒Al.

Y, calculo los gramos de Aluminio.

𝑚=𝑛∙𝑀𝑟𝐴𝑙=0′044∙27=1′188𝑔𝑑𝑒𝐴𝑙

Y por último, la composición pedida.

%( Τ𝑚 𝑚)=
𝑚(𝐴𝑙)

𝑚(𝑃𝑖𝑒𝑧𝑎)
∙100=

1′188
1′485

∙100=80%

Solución: La composición de la aleación será:  80% de Al y 20% de Cu.



©Angel Cuesta Arza

Química

Selectividad Comunidad Valenciana

Problema 2
Junio 2021



©Angel Cuesta Arza

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.

Edición de vídeo: Vanessa Quintana
Fotografía y vídeo.



©Angel Cuesta Arza

El dióxido de carbono, CO2, reacciona rápidamente con el sulfuro de hidrógeno, H2S, según la ecuación química:

CO2 (g)   + H2S (g)                    COS (g) + H2O (g)

PROBLEMA 2

En un reactor de 2’5 litros de capacidad, en el que previamente se ha hecho el vacío y cuya temperatura se mantiene
constante a 337 °C, se colocaron 0’1 mol de CO2 y la cantidad suficiente de H2S para que la presión total en el equilibrio
fuera de 10 atm. En la mezcla final en el equilibrio había 0’01 mol de H2O. Calcule:

a) La concentración, en mol/L, de CO2 y H2S que hay en el reactor en el equilibrio.

b) El valor de las constantes Kp y Kc.

Dato: R = 0,082 atm·L·K−1·mol−1.

Solución:

Construyo el cuadro de equilibrio.

CO2 (g)   + H2S (g)        COS (g) + H2O (g)

Moles iniciales

Moles que reaccionan

Moles en equilibrio

Concentración en equilibrio

𝑁 −−

−𝑥 𝑥
𝑁−𝑥 𝑥

𝑥
2′5

0′1
−𝑥

0′1−𝑥

0′1−𝑥
2′5

𝑁−𝑥
2′5

−−

𝑥

𝑥

𝑥
2′5
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PROBLEMA 2

“En la mezcla final en el equilibrio había 0’01 mol de H2O”

Ello nos permite afirmar que x=0’01

“la presión total en el equilibrio fuera de 10 atm”

Se utiliza la ecuación de los gases ideales para calcular 
el número de moles totales de gas en el equilibrio.

𝑝∙𝑉=𝑛𝑇∙𝑅∙𝑇 10∙2′5=𝑛𝑇∙0′082∙(337+273) 𝑛𝑇=0′5𝑚𝑜𝑙estotales

El número total de moles, expresado en función de x y N es:

𝑛𝑇=0′1−𝑥+𝑁−𝑥+𝑥+𝑥=0′1+N 𝑛𝑇=0′1+𝑁=0′5 𝑁=0′4𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙𝑒𝑠𝐻2𝑆

a) La concentración, en mol/L, de CO2 y H2S que hay en el reactor en el equilibrio.

Las concentraciones pedidas serán:

𝐶𝑂2 =
0′1−𝑥

2′5
=

0′1−0′01
2′5

=𝟎′𝟎𝟑𝟔𝒎𝒐𝒍/𝑳

𝐻2𝑆 =
𝑁−𝑥
2′5

=
0′4−0′01

2′5
=𝟎′𝟏𝟓𝟔𝒎𝒐𝒍/𝑳
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Conocido el valor de Kc ya puedo calcular el valor de Kp.

𝐾𝑝=𝐾𝑐∙𝑅∙𝑇∆𝑛 =2′85∙10−3∙0′082∙(337+273)0=𝟐′𝟖𝟓∙𝟏𝟎−𝟑

𝐾𝑐=
0′012

(0′1−0′01)∙(0′4−0′01)
=𝟐′𝟖𝟓∙𝟏𝟎−𝟑

𝐾𝑐=
𝐶𝑂𝑆∙𝐻2𝑂
𝐶𝑂2 ∙𝐻2𝑆

𝐾𝑐=
𝑥

2′5
2

0′1−𝑥
2′5 ∙𝑁−𝑥

2′5

Aplico la ley de acción de masas para calcular Kc.

PROBLEMA 2
b) El valor de las constantes Kp y Kc.
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Al diluir con agua 25 mL de una disolución de fluoruro de hidrógeno, HF, 6 M hasta alcanzar un volumen de 800 mL se 
obtiene una disolución de pH 1’94.
a) Calcule la constante de acidez, Ka, para el HF.

b) Considerando que a 20 mL de la disolución diluida anterior se le añaden 7’5 mL de NaOH 0’5 M, razone si la disolución 
resultante será ácida, básica o neutra.

Solución:

En primer lugar se calcula la molaridad de la disolución diluida. Para ello, se calculan los moles de HF que hay en 25 mL de 
disolución (que son 0’025 L). Y a continuación, la concentración de la disolución diluida a un volumen de 800 mL (0’8 L).

𝑀 =
𝑛
𝑉

𝑛=𝑀∙𝑉=6∙0′025=0′15𝑚𝑜𝑙𝐻𝐹

𝐶=
𝑛
𝑉 𝐶=

0′15
0′8

=0′1875𝑚𝑜𝑙/L

Se escribe el equilibrio ácido base. 

HF     +      H2O    F− +        H3O+

Concentración Inicial

Concentración que reacciona

Concentración equilibrio

0’1875 −−−−−−−−−
xx−x

0’1875 − x
−−−
−−− x x

PROBLEMA 3
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PROBLEMA 3

A partir del pH se puede calcular la concentración de H3O+; 

𝐻3𝑂+ =10−𝑝𝐻 𝑥= 𝐻3𝑂+ =10−1′94=0′0115𝑚𝑜𝑙/𝐿

a) Calcule la constante de acidez, Ka, para el HF.

Datos: pH=1’94

Sustituyendo el valor de x en Ka: =𝟕′𝟓𝟏∙𝟏𝟎−𝟒𝐾𝑎=
F−∙H3O+

HF
=

(0′0115)2

0′1875−0′0115

b) Considerando que a 20 mL de la disolución diluida anterior se le añaden 7’5 mL de NaOH 0’5 M, razone si la disolución 
resultante será ácida, básica o neutra.
Se calculan los moles de HF que hay en los 0’020 L de disolución ácida y los moles de NaOH  que hay en los 0’0075 mL.
𝑛𝑁𝑎𝑂𝐻=𝑀𝑁𝑎𝑂𝐻∙𝑉𝑁𝑎𝑂𝐻=0′5∙0′0075=0′00375𝑚𝑜𝑙𝑁𝑎𝑂𝐻

𝑛𝐻𝐹=𝑀𝐻𝐹∙𝑉𝐻𝐹=0′1875∙0′020=0′00375𝑚𝑜𝑙𝐻𝐹

Escribo la reacción de neutralización.
HF     +    NaOH    NaF    +    H2O

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 NaF y agua.

Moles iniciales

Moles finales

0’00375 −−−−−−0’00375
−−− −−−0’00375−−−
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PROBLEMA 3
Por ello, el pH de la disolución vendrá dado por la reacción de
hidrólisis del NaF.

NaF(ac) Na+
(ac) +  F−(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 F−si sufre reacción de hidrólisis, puesto es la base conjugada del HF. El HF 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 F−, si
altera el pH de la disolución.

F−(ac)+   +    H2O HF (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.
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BONUS

En esta parte del vídeo, aprenderemos a calcular el pH de la disolución del apartado b).

Para poder hacer el ejercicio, debemos tener en cuenta que la constante de basicidad del ion fluoruro, debemos calcularla
a partir de la constante de acidez del fluoruro de hidrógeno. La expresión es la siguiente.

𝐾𝑤 =𝐾𝑎(𝐻𝐹)∙𝐾𝑏(𝐹−) 𝐾𝑏 𝐹− =
𝐾𝑤

𝐾𝑎(𝐻𝐹) 𝐾𝑏 𝐹− =
10−14

7′51∙10−4=1′33∙10−11

Por otro lado, la concentración inicial de iones fluoruro sería (se suponen volúmenes aditivos):

𝐶=
𝑛
𝑉 𝐶=

0′00375
0′020+0′0075

=0′136𝑚𝑜𝑙/L

Se escribe el equilibrio ácido base. 

F− +      H2O    HF      +        OH−

Concentración Inicial

Concentración que reacciona

Concentración equilibrio

0’136 −−−−−−−−−
xx−x

0’136 − x
−−−
−−− x x
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