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PROLOGO.

En estos apuntes se pretende cubrir toda la quimica que se imparte realmente en el aula,
siguiendo la LOMLOE, planteando situaciones de aprendizaje en cada unidad y atendiendo a las
recomendaciones que hacen los ponentes de quimica de Andalucia de la Universidad Pablo de
Olavide de Sevilla, gue son los que coordinan las pruebas de acceso a la universidad en Andalucia

(tradicionalmente llamadas selectividad). Las llamaremos PAU.

El curso de quimica, propiamente dicho, comienza en el tema 1, el tema 0 es el repaso de

conceptos supuestamente conocidos de afios anteriores.

TEMPORALIZACION.

La idea es repasar en septiembre hasta mediados de octubre. Entre octubre y noviembre
dar hasta el tema 2. La teoria de enlace en diciembre, para que quede evaluada antes de navidad.
En el segundo trimestre se impatrtiria hasta las redox, pero sin examen, Yy en el tercero, un poco
después de la semana santa, hariamos la prueba de redox y se impartiria la quimica del carbono,

con su correspondiente prueba. Ello proporciona unos dias de repaso hasta las PAU.
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TEMA 0. FORMULACION INORGANICA.
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1. Conceptos bésicos.

Nos encontramos en un laboratorio, hay muchos productos, huele raro, por qué existen esas
sustancias y no otras, parece que existen fuerzas esotéricas en los atomos... ¢ por qué en el hidrégeno
so6lo existe una y en el oxigeno dos?

La valencia, i6nica o covalente, representa la posibilidad de un elemento de combinarse con
otro, se toma como referencia al hidrogeno al que se le asigna valencia 1. En la tabla anterior, se
muestran las principales. Desde un punto de vista burdo seria como el numero de ganchos de un
elemento, tedricamente representa el numero usual de fuerzas cuanticas de que dispone, en
condiciones concretas.

El nidmero de oxidacion de un elemento es su capacidad para captar o ceder electrones para
adquirir estructura de gas noble o una estructura energéticamente mas estable, desde el punto de
vista mecanocuantico. EI nimero de oxidacién viene reflejado en la tabla periddica, que hay que
aprenderse de memoria. La valencia o el numero de oxidacion se intercambian al formular. EI nUmero
de oxidacion de un compuesto es cero, el del O es -2, el del H es +1, el del F es -1, el de los alcalinos
es +1, ....El nimero de oxidacién de un i6n coincide con su carga.

El catién (+) debe preceder al anion (-). En los compuestos neutros las cargas deben
compensarse. Para ver la diferencia entre ambos conceptos podemos ver que la valencia del carbono
en los compuestos: CH4, CHsCIl, CH2Cl2 y CCls es 4, mientras que su numero de oxidacion es
respectivamente: -4, -2, 0 y +4.

En cuanto a las nomenclaturas, vamos a optar por las recomendaciones de la ponencia
de quimica de Andalucia, iremos comentando, en cada caso, las nomenclaturas permitidas.
La nomenclatura sistemética usa los prefijos multiplicadores: mono (1), di (2), tri (3), tetra (4),
penta (5), hexa, hepta, octa, enea, deca, endeca, dodeca, ....Por ejemplo: Cl20s, se leera en
la nomenclatura sistematica pentadxido de dicloro (dicloruro de pentaoxigeno). El mono se usa
sé6lo para recalcar la estequiometria, pero es superfluo.

Podemos también expresar el nimero de oxidacién con nimeros romanos entre paréntesis.
Por ejemplo, en el caso anterior, 6xido de cloro(V).

En la nomenclatura tradicional hay que saber cuantas valencias tiene el elemento:

—dos valencias: el nombre del compuesto que use la valencia mas pequefia terminara en
0s0, el nombre del compuesto que use la valencia mayor terminara en ico. Por ejemplo,
el carbono tiene valencias 2y 4, formara dos 6xidos, CO (6xido carbonoso) y CO:2 (6xido
carbonico). Recalcamos que hay que saberla a efectos de distinguir posteriormente el
acido carbonoso y el carbonico, pero en las PEVAU usaremos solo la nomenclatura de
composicién, éxido de carbono (1) u 6xido de carbono y éxido de carbono(lV) o diéxido
de carbono.

—>tres valencias: el nombre del compuesto que use la valencia mas pequefia terminara en
0S0 y comenzara en hipo, el nombre del compuesto que use la valencia intermedia
terminara en 0so y el nombre del compuesto que use la valencia mayor terminara en
ico. Por ejemplo, el azufre tiene valencias 2, 4 y 6, formara tres oxidos, SO (Oxido
hiposulfuroso), SO2 (6xido sulfuroso) y SOs (6xido sulfarico). Excepcion: el manganeso.
Tiene tres valencias: 4, 6 y 7, pero se usa 0so, ico y per..ico. En las PEVAU solo
usaremos la nomenclatura de composicion

—>cuatro valencias: siguiendo los casos anteriores formularemos los oxidos del cloro, Cl20
(6xido hipocloroso), Cl203 (6xido cloroso), Cl20s (6xido clérico) y Cl207 (6xido
perclérico). Repetimos lo de las PEVAU.

2.- Sustancias simples.
Son aquellas constituidas por un solo elemento. Se usa la nomenclatura sistematica.
Por ejemplo, Hz, F2, Clz, Brz, I2, N2, O2 (dioxigeno), Os (trioxigeno), Ss (octaazufre), Se
(hexaazufre) o P4 (tetrafosforo).



3.- Formulacién de los hidruros.

Los hidruros son combinaciones binarias, de hidrogeno y otro elemento, el hidrogeno
siempre actta con valencia 1. Los hidruros metalicos se forman al combinarse el hidrégeno con un
metal, es decir cuando el elemento es muy electropositivo. En estos casos el hidrogeno actia con
namero de oxidacion -1. Por ejemplo, SnHa, tetrahidruro de estafio. Fijense que se coloca antes el
mas metalico (posible catidn). Los mas comunes son de las columnas 1y 2, aunque existen otros
como CrHz. Los hidruros metalicos se nombran de la siguiente forma:

NaH : hidruro de sodio.

CaHz: hidruro de calcio (Cuando el nUmero de oxidacién es Gnico no se usa).
PHs: hidruro de fésforo (fosfano).

H2S: sulfuro de hidrogeno.

HCI: cloruro de hidrégeno, como vemos todos terminan en —uro.

H2Se: Selenuro de dihidrogeno.

Sus valencias respecto a los grupos representativos (como regla mnemotécnica, sube hasta el 4y
luego, baja al uno, de uno en uno) son:

14 15

Nimero de columna o grupo 0 1 2 13 16 17 18

Valencia con el hidrégeno 0 1 2 3 4 3 2 1 0

Las demas valencias estan en la tabla anterior.

Los elementos de la columnas 13,14, 15, 16 y 17 tienen nombres especiales: borano,
alumano, galano, indigano, talano, metano, silano, germano, estannano, plumbano, azano,
fosfano, arsano, estibano, bismutano, oxidano,....En el caso de las columnas 16 y 17 se usan muy
poco. Podemos optar por la nomenclatura sisteméatica, por ejemplo, en el caso del metano,
tetrahidruro de carbono.

Los hidruros que se forman con los elementos de las columnas 16 y 17 se llaman
hidracidos, cuando estan en disolucion acuosa, el hidrégeno actlia con numero de oxidacion +1.
Se nombran terminando en —uro. En disolucion acuosa se antepone la palabra &cido. Por ejempilo:

HF  Fluoruro de hidrégeno 6 acido fluorhidrico (en disolucién acuosa).

H2S Sulfuro de dihidrégeno o acido sulfhidrico (en disolucién acuosa).

Al cation NH; se le llama i6bn amonio y actdia como catién monovalente.
4.- Formulacion de los oxidos

Son combinaciones binarias entre el oxigeno y otro elemento. El oxigeno siempre actua
con numero de oxidacion -2 o valencia 2.

Los oxidos metalicos tienen comportamiento basico, por ejemplo FeO, éxido de hierro u
oxido de hierro(ll).
Como regla mnemotécnica, sus valencias de los grupos representativos, seran estas:

NGmero de 0 |1 |2 Elsi_ ) 14 15 16 17 18
columna 3 - solo
Valencia con O 0 1 2 1,3 2,4 1,3,5 2,46 1,357 |10

Las demas se encuentran en la tabla anterior, como en el caso de los hidruros.



Por ello, habremos de conocer las valencias de los metales de transicidn mas significativos,
vienen en la tabla periddica del principio. En la primera posicidén se coloca siempre el mas
metalico.

Los oxidos de las columnas 1y 2, se nombran como 6xido de (metal). Para el resto de los
oxidos se recomienda la nomenclatura sistematica, la tradicional se considera anticuada, pero hay
que conocerla para las sales. Algunos ejemplos son:

Cu20: 6xido de dicobre. Oxido de cobre(l).

V20s: pentadxido de divanadio.

BaO: oxido de bario.

BaOz: didxido de bario. Peroxido de bario

Cr203: triéxido de dicromo.

OsCl2: dicloruro de trioxigeno.

5.- Formulacion de los peroxidos.

Formados por el ién peroxido, 05~. El oxigeno tiene aqui nimero de oxidacion -1, el i6n
peréxido actia con numero de oxidacién -2. Los principales peroxidos conocidos son de las
columnas 1y 2. En la nomenclatura tradicional se formulan anteponiendo la palabra peroxido al
oxido del que provienen. Por ejemplo:

BaO:2 Didxido de bario peréxido de bario
H202 Dioxido de dihidrdgeno  dioxidano (IUPAC), su nombre usual es agua oxigenada.

6.- Formulacién de combinaciones binarias.

Las mas comunes provienen de los acidos hidracidos, son sales binarias, los grupos que
guedan al eliminar todos (o parte) de los hidrégenos actian con valencia igual al numero de
hidrogenos que han perdido. Se usan las valencias del hidrogeno para formularlas. Sus
compuestos se nombran terminados en -uro. Pueden ser compuestos idnicos. Ejemplos:

CaF2 difluoruro de calcio fluoruro de calcio.
NaHS Hidrégenosulfuro de sodio (sal binaria acida).

Existen otras mas raras, combinacion de no metal-no metal, son sales volatiles, en las
cuales no se recomienda la nomenclatura tradicional. Suelen ser compuestos covalentes. Por
ejemplo:

BrFs Trifluoruro de bromo fluoruro de bromo.

IF7 Heptafluoruro de yodo fluoruro de yodo(VIl). No se deja espacio, entre yodo y (VII).
SiC  Carburo de silicio

GaAs Arseniuro de galio

A veces existen elementos autoenlazados, mas complicados, como:
Kls Triyoduro de potasio.
S2Cl2  Dicloruro de diazufre.

En estos casos se usa siempre la sistematica, llamada de composicion, con prefijos
multiplicadores..

7.- Formulacion de los hidroxidos.

El grupo OH? el i6n hidréxido (hidroxilo), OH-, actia con nimero de oxidacion -1. Se
conocen como bases, en la nomenclatura tradicional. Se antepone la palabra hidréxido. En la
sistemética se coloca el prefijo delante de la palabra hidroxido. Por ejemplo:

Fe(OH)s trihidroxido de hierro  hidroxido de hierro(lll).
Al(OH)3 trihidréxido de aluminio hidroxido de aluminio.
NH4OH hidroxido de amonio.



8.- Oxoacidos.

Recordamos que existian dos tipos de acidos:
Hidracidos, no contienen oxigeno y son hidruros en disolucion acuosa.
Oxoacidos, contienen oxigeno y derivan de los 6xidos.

Acido es toda sustancia que contiene H sustituibles total o parcialmente por metales, dando
sales. El hidrégeno en las formulas de los acidos se escribe siempre en primer lugar.

Para construir los oxoacidos, se afiade 1 H20 (prefijo meta) al 6xido del cual proceden. En
la nomenclatura tradicional, se nombran igual que los 6xidos, pero poniendo acido en vez de oxido.
La suma de los niumeros de oxidacion debe dar cero en todo compuesto, no ocurre lo mismo en
los iones, ya sean cationes o aniones. Por ejemplo, sin nos dicen que nombremos el H2SO2, vemos
gue en el oxigeno tenemos -4, en el hidrégeno +2, luego el azufre esta actuando con +2, para que
la suma sea cero. Si el azufre actua con +2, es el hipo....0s0, sera el acido hiposulfuroso, que
formara hiposulfitos.

Existen acidos polihidratados, en este caso se puede sumar 2 H20 (prefijo piro o di) y tres
H20 (prefijo orto), si la columna es impar. Si la columna es par, el prefijo orto indica 2 aguas y el
piro, indica dos 6xidos mas un agua.

También existen acidos polimerizados, los prefijos di, tri, tetra, indican el grado de
polimerizacién del acido, se formulan sumando tantas moléculas de &cido como indique el prefijo
y restando un nimero menos de moléculas de agua.

Los prefijos di indican que la molécula central es doble, tri que es triple y asi sucesivamente.
Por ejemplo, el acido sulfurico: H2SOa4, el acido disulfurico H2S207, el acido trisulfurico H2S3010.
Otro ejemplo seria:

Acido trifosfarico: 3 HsPOa4 - 2 H20=HsP301o.

La ponencia de quimica solo usara los nombres tradicionales de los acidos, pero admite los que
se muestran en la tabla siguiente, como ejemplo:
Respecto a los &cidos de los elementos de transicidon y otras excepciones, vamos a verlas con

- — s —— detalle:
Formula | Nombre tradicional | Nombre de adicién Nombre de hidrégeno
HBrO Acido hipobromoso | Hidroxidobromo Hidrogeno(oxidobromato)
H2SO0s3 Acido sulfuroso Dihidroxidooxidoazufre | Dihidrogeno(trioxidosulfato)
H4P>07 Acido difosforico Tetrahidroxidotrioxidodifosforo | Tetrahidrogeno(heptaoxidodifosfato)

En el caso de la columna 4, se puede aceptar que el titanio s6lo puede actuar con valencia
3y 4,y el circonio con valencia 4 s6lamente y usualmente como metal.

En el caso de la columna 5 solo se conocen los acidos: HVOs (metavanadico, valencia 5),
HsVOa (ortovanadico), HsV3Og (trivanadico), HsNbsO19 (hexaniobico) y HsTasO19 (hexatantélico).

En el caso de la columna 6, tenemos al cromo, molibdeno y wolframio, que se puede
considerar que actuan con valencia 3,6 en la formacion de acidos, cromitos, cromatos, molibdatos
y wolframatos.

En el caso de la columna 7, teniamos que el manganeso actuaba con valencias 4, 6y 7,
nombrandose la ultima como per ato, al igual que en el caso del tecnecio y el renio, pero en el
renio se nombra al revés, los perrenatos son con valencia 6.



En la columna 8, s6lo tenemos el Fe, Co, Ni que actian con 2,3y el platino y el paladio que
actuan con valencias 2, 4.

Algunos &cidos aceptados por la IUPAC, famosos o raros con nombres tradicionales
son:HCN: &cido cianhidrico (cianuros), HCNO: acido cianico (cianatos), son organicos.

Cuando el fésforo actiia con valencia 1, sélo existe la forma orto. Los hidrogenos que puede
perder el P cuando actia con valencia uno son todos menos 2, cuando actia con valencia tres,
son todos menos uno.

En el caso de los acidos siempre sumaremos un agua, excepto en los siguientes acidos:
boro, silicio, fésforo, arsénico y antimonio, la forma normal es orto. De estos acidos se formaran
las sales pertinentes: boratos, silicatos, fosfatos, arsenatos y antimonatos. Nos preguntaran por el
acido borico y tendremos que poner el ortobdrico, como excepciones a la regla de sumar un agua.
Esto es, responderemos asi, solo en estos cinco casos:

- Acido boérico: B203 + 3 H20: HsBOs. Respondemos H3BOs.
- HsBOs.: respondemos: acido boérico o trihidrogeno(trioxidoborato) o trihidroxidoboro.

Insertamos una tabla con la nomenclatura actual para las PAU, no se admite la nomenclatura de

Stock:

Formula Nomenclatura de IUPAC, recomendaciones del 2005

Stock ACEPTADA POR LA PONENCIA
Nombre Nombre de adicion Nombre de hidrogeno
tradicional

HErQ Arido oxobrémico(l) Arido Hidroxidobromo Hidrogeno[oxidobromato)
Oxobromato(l) de hipobromesao Er(OH)
hidrdzeno

HIOs Acido trioxoiddica [V) Arido Hidroxidodioxidovedo Hidrogeno(trioxidoyodats)
Trioxidoyodato[V] de | iodicofvodico 10:{0H)
hidrézenc

HClO: Acido dioxoclérico(1ll) | Acido clorosa hidroxidooxidecloro Hidrogeno(dioxidoclorate)
Dioxoclorato(III) clofomH)
hidrézeno

HMO; Arido dioxonitrico(11I) || Acide nitroso Hidroxidooxidonitrogeno Hidrogeno([dioxidonitrato]
Dioxonitrato(1II]) de NO[OH)
hidrdézeno

HClO, Acido Arido perclérico hidroxidotrioxidoclore Hidrogeno(tetraoxidoclorato)
tetraoxoxlorico[VII) clos(oH)
Tetracxoclorata[VIID)
de hidrdgeno

Hz503 Acida Arido sulfuroso Dihidroxidooxidoazufre dihidrogeno(trioxidosulfate)
trioxosulfirica(IV) SO(0H):
Trioxosulfato[IV] de
hidrézenc

HzP Oy Acido Arido fosférico Trihidroxidooxidofosforo Trihidrogeno[tetraoxidofosfate)
tetraoxofosforico(V) PO[OH]s
Tetraoxofosfato (V) de
hidrogenc

Ha5i0y Acido tetraoxosilicico Arido silicico Tetrahidroxidosilicie Tetrahidrogeno([tetraoxidosilicata)
Tetracxosilicato de Si[OH]s
hidrdézeno

HaCrdy Acido Arido erémica dihidrexidediexidocromo Dihidrogens(tetraoxidocromats)
tetraoxocromico(VI) Croz(0H]:2
Tetracxocromato(V1)
de hidrdgeno




9.- Sales de los oxoé&cidos (oxosales).

puedan ser neutras o acidas. Solo nos limitaremos a estos dos tipos.

Las sales actualmente se nombran de la siguiente forma, se desecha la nomenclatura de Stock en
las PAU:

Proceden de sustituir total o parcialmente los H de los acidos por metales, de ahi que

Comencemos por las sales neutras; provienen de la sustitucion total de los H. Por ejemplo,
sea el HNOs, esto es el acido nitrico o hidroxidodioxidonitrogeno. Al descomponerse queda un
cation H* y un aniéon NO3, con lo cual el anion podré ligarse a otro cation metalico como la plata,
por ejemplo, Ag*. Se forma una sal, AgNOs, llamada nitrato de plata o trioxidonitrato de plata.

Formula | Nomenclatura de Stock IUPAC, recomendaciones del 2005 Nombre
ACEPTADA POR LA PONENCIA antiguo
incorrecto
Nombre tradicional | Nomenclatura de Nomenclatura de adicion
composicion o
sistematica
estequiomeétrica
KzC0s Trioxocarbonato(IV) de potasio | Carbonato de potasio Tricxidocarbonato de Trioxidocarbonato[2-) de potasio C.i:":'nns_.;n--""--
dipetasio iico
NaN0O2 Dioxonitrato(1I) de sodio Nitrito de sodio Dioxidonitrato de zodio Dicxidonitrato[1-) de sodio e
Ca(N0s): Trioxonitrato(V) de calcio Hitrato de caleio Bis(trioxidonitrata) de Tricxidonitrato[1-) de caleio - T
calcia :
AlPOy Tetraoxofesfato[V) de aluminic | Fosfate de aluminio Tetraoxidefosfato de Tetraoxidefosfato(3-) de aluminio o
aluminio —
Naz50s Trioxosulfato(IV]) de sodio Sulfito de sodio Trioxidosulfato de dizodio | Trioxidesulfate(2-) de sodio e -
Fex(504)s Tetraoxosulfato[VI) de Sulfato de hierre(II[) [*] Triz(tetraoxidosulfate) de Terraoxidosulfato(2-] de hierro[3+) Sulfato féreict
hierra(lIl) dihierra _—
NaClQ Oxoclorato(l) de sodio Hipaeclorito de sodio Oxidoclorato de sodio Clorurcoxigenato(1-) de sedic e
Ozidoclorate(1-) de sedic T
CalClo:)z Dioxoclorate([l) de calcio Clorito de calcio Bis(dioxideclorato) de Dicxidoclerato{l-]) de calcio - —
calcio -
Ba[lC:); Trioxoyodate(V) de baric Todato de baric Bis(tricxidoyodato] de Trioxidoyodato[1l-]) de bario - -~
bario "
KIO4 Tetraoxoyodato[VII) de potasic || Peryodato de potasic Tetraoxidoyodato de Tetraoxidoyodato(1-) de potasio - -]
potasio o
Culrly Temaoxocromaro (V1) de Cromato de eobre(Il) (**) | Tetraoxidecromato de Tetraoxidocromato[2-) de eobra[2+) Cromatg,
cobre(Il) cobre céprico
KzCra07 Heptacxodicromaro[V1) de Dicromato de potasio Heptaoxidodicromato de w-oxidobis{trioxidecromato](2-) de P
potasio dipotasio potasio —
Ca(Mnly): | Tetraoxomanganato[VII) de Permanganato de calcio Biz[tetraoxidomanganato] | Tetraoxidomanganato(l-) de calcio __,
caleio de caleio ———
KHCO: Hidrogenotriczocarbonato(IV) Hidrégenocarbonato de Hidrogeno(rrioxidocarbon | Hidroxidediexidecarbenate(1-) de Bic‘.i:'E:_n)J;ﬁm""'
de potasio potasio ato] de potasio potasio degbtasic
Ba[H:P0s): | Dihidrogenotetraoxcfosfato(V) | Dikidrogencfostate de Bis[dihidrogeno(tetraoxi- Dikidroxidedioxidofesfato[1-) de bario || Dibifosfate-dE
de bario bario dofiosfato]] de bario harit
Na;HPOy Hidrogenotetraoxofosfate (V) de | Monchidrégenofosfato Hidrogeno(tetracxidofosfa | Hidroxidotrioxidefosfato(2-]) de sodic Bifc:fatg.ﬂ-r”'-_
sodio de sodio to] de disodio sodit

Por ejemplo:

Hidrégenocarbonato de calcio: procede del acido carbonico que ha perdido uno de los
hidrégenos y por tanto el HCOs actua con valencia 1, el calcio actia con valencia 2, por ello:

Ca (HCO:a3)2.

NaH2POa4: Dihidrogenofosfato de sodio

Las sales acidas resultan de la sustituciébn parcial de los atomos de hidrégeno, los
hidrogenos sustituidos vienen indicados por prefijos: mono (uno), di (dos), tri (tres),
colocando el numero de hidrogenos que hay en la formula, como podemos comprobar en la tabla
superior.

..... Se nombran



EJERCICIOS DE FORMULACION PAU 2025.

JUNIO 2025
4A. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) But-3-en-1-ol; b) (CHs)3N; ¢) o-Bromofenol; d) CH2=CHCH2CHs
OH
Br,
a) CH,OHCH>CH=CHjy; b) Trimetilamina o N,N-dimetilmetanamina; c) ; d) But-1-eno

5C. a) Sulfuro de plomo(ll): PbS; b) Oxido de plomo(ll): PbO ; ¢) PbCOs: Carbonato de plomo(ll);

d) PbSOa.: Sulfato de plomo(ll).

JULIO 2025

4A. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a)CH3-CH»-O-CHs; b)CHs-CH(CH3)-CH»-CHO; ¢) Etanamina; d)Penta-1,3-dieno.
a) Metoxietano; b) 3-Metilbutanal; ¢) CH3-CH2NH; ; d) CH,=CH-CH=CH-CH3;

5C. a) Hidrégenocarbonato de sodio: NaHCOgs; b) Fosfato de sodio: NasPOs ; ¢) COz2: Dioxido de carbono;
d) H2S0a4.: Acido sulfdrico.

EJERCICIOS DE FORMULACION PAU 2024,

JUNIO 2024

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Sulfuro de hidrogeno; b) Perclorato de cromo(lll); ¢) Acido hidroxietanoico; d) Co(OH)s; e) HIO;
f) CHsCH(CH3s)CH(CH3)CH2CHs

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Perdxido de estroncio; b) Nitrato de magnesio; c¢) 1,2-diclorobenceno; d) PbF2; ) Cu(BrO2)z; f) CHsNHCHs

JULIO 2024

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Sulfuro de plomo(ll); b) Hidroxido de berilio; ¢) Etanoato de metilo; d) TiF4; €) Nis(POa)2; f) CH3sCH2CH2NH2

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Perdxido de hidrogeno; b) Arsenato de hierro(lll); c) 2,2,4-trimetilpentano; d) Oslz; €) Cr(OH)s; f) CHsCH2CHO

SUPLENTE 1

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Fluoruro de estroncio; b) Sulfito de amonio; c) But-3-en-1-ol; d) Mn207; €) HCIOz2; f) (CHs)sN
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Oxido de plomo(Il); b) Acido bérico; ¢) o-Bromofenol; d) K202; €) Mg(HS04)2; f) CHsCH20CH2CH3
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SUPLENTE 2

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Oxido de platino(IV); b) Perclorato de potasio; ¢c) Nitrobenceno; d) HIOs; €) HgSOs3; f) CH3COCH2CH2CHs
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Hidréxido de cesio; b) Permanganato de litio; ¢) Etanamida; d) (NH4)zS; e) PH3; f) CHz=CHCH2CH=CH:2

SUPLENTE 3

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Hidroxido de vanadio(V); b) Bromato de aluminio; c) Etilbenceno; d) CuHz; e) HzAsOs; f) HOOCCH2COOH
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Oxido de aluminio; b) Acido cloroso; ¢) But-2-ino; d) Sn(OH)z; ) Ba(MnOa4)z; f) CHsCHz2CONH:

SUPLENTE 4

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Oxido de molibdeno(IV); b) Sulfato de manganeso(ll); ¢) Penta-1,3-dieno; d) Al(OH)s; e) HCIO4;
f) CHsCHOHCOOH
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Fluoruro de plata; b) Acido nitroso; ¢) p-metilfenol; d) 07Clz; ) Ca(HCO3)z2; f) CH30CH2CH3

EJERCICIOS DE FORMULACION PAU 2023.

JUNIO 2023
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Oxido de manganeso(VIl); b) Dicromato de potasio; ¢) Hexa-1,4-dieno; d) Cd(OH)z; €) HzAsOx;
f) CH.OHCHOHCH2CH20H
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Selenuro de plata; b) Acido clérico; ¢) 1,3,5-Trimetilbenceno; d) Li>O2; €) NaHSOs;
f) CHsOCH2CH2CHs

JULIO 2023
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Oxido de vanadio(V); b) Hidruro de plomo(lV); ¢) N,N-dimetiletanamina; d) Co(OH)z; ) Sn(ClOs)2;
f) CHsCH2CHOHCOOH
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Peroxido de rubidio; b) Hidrogenocarbonato de sodio; c¢) Ciclohexanona; d) OsClz; ) H2SOs; f)
HCOOCH2CHs

SUPLENTE 1
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Perdxido de sodio; b) Sulfuro de amonio; ¢) p-Metilfenol; d) H2TeOa4; €) KCIO4;
f) (CH3)2CHCOCH2CH3s
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Hidréxido de hierro(Ill); b) Acido nitroso; ¢) Butanamida; d) Sb203; €) CaHz;
f) CH3CH2COOCH2CH2CHs

SUPLENTE 2
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) a) Telururo de hidrégeno; b) Sulfato de amonio; c¢) Acido benzoico; d) CrOs; e) AgOH; f) (CH3)sN
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Perdxido de bario; b) Bromuro de calcio; ¢) Propanodial; d) ZnHz; e) HC104; f) CH3CH2CONH:2



SUPLENTE 3
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Sulfuro de aluminio; b) Acido peryddico; c) Etanoato de propilo; d) CaOz; e) Hg(ClO)z; f) CHCI3
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) a) Hidruro de estroncio; b) Hidréxido de bario; ¢) 1,1,2-Trimetilciclohexano; d) MoOs; e) HCIOs3; f) (CH3)3CCOOH

SUPLENTE 4
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Hidréxido de plomo(lV); b) Nitrato de calcio; ¢) 2,2,3-Trimetilhexano; d) AICIs; e) H2SeOs;
f) CH2OHCHOHCH20H
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) a) Di6xido de titanio; b) Acido hipobromoso; ¢) Fenilamina; d) AuHs; €) NaMnOs; f) (CH3)2 CHOCH2CH3

EJERCICIOS DE FORMULACION PAU 2022.

JUNIO 2021
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Bromato de aluminio; b) Sulfuro de antimonio(V); ¢) 1,1-Dicloro-2-metilciclohexano; d) PtOz; €) Cr(OH)s;
f) CHsNO:2
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Nitrato de hierro(IIl); b) Hidréxido de estafio(IV); ¢) Tricloroetanamida; d) CaClz; €) HCIOs; f)
CH3CH2CH2CO0CH2CH3

JULIO 2021
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Peroxido de estroncio; b) Hidrogenosulfito de mercurio(ll); ¢) Ciclopropano; d) KNOs; ) V(OH)s;
f) (CH3)2CHCH2CHO
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Acido perclérico; b) Dihidruro de plomo; ) 2-Nitropropeno; d) Ba(Cl0)z; €) PtO; f) CHsCH(OH)CH(OH)COOH

SUPLENTE 1
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Hidroxido de vanadio(V); b) Cromato de oro(lll); ¢) Benzoato de metilo; d) Na2COs; e) CoHz;
f) CHsCH2CH2CH(CH3)CH20H
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Acido nitrico; b) Hidréxido de plomo(ll); c) 2-Cloropropanal; d) Al203; €) AuzS; f) CH3OCH3

SUPLENTE 2
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Selenuro de hidrégeno; b) Oxido de estafio(1V); ¢) Pentan-2-ona; d) HCIO4; e) CaCOs; f) CH2OHCH(CHz)z2
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Hexafluoruro de azufre; b) Hidrogenofosfato de potasio; ¢) Hexan-2-amina; d) HBrO; e) TiOz; f)
CH2=CHCH2CONH2

SUPLENTE 3
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Sulfuro de manganeso(lll); b) Fosfato de aluminio; ¢) 1,2-Diclorobenceno; d) CrOs; €) MgH?z;
f) CHsCH2COOCH:s
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Hidréxido de cobalto(II); b) Hidrogenocarbonato de magnesio; ¢) Metilbenceno; d) MoOs; e) NizSes; f)
CH20HCH2CH2COO0OH
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SUPLENTE 4
Al. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Bromuro de magnesio; b) Hipoyodito de calcio; c¢) Ciclobuteno; d) NaH; e) Ba(MnOa)2; f) CH2FCH2COOH
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Dicromato de plata; b) Hidréxido de hierro(1I); ¢) Acido propanodioico; d) HNOz; e) Li20; f) CH2BrCH2CHBrCH2Br

EJERCICIOS DE FORMULACION PAU 2021.

JUNIO 2021

A1. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a)Tricloruro de cromo; b) Carbonato de bario; ¢) Oxido de vanadio(V); d) PbHs; €) Fes(POa)2; f) HNO3
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a)Bromato de potasio; b) Hidréxido de aluminio; ¢) 4-Metilfenol; d) H2SOs; e) TiO2; f) (CH3)2CHCH2CHO

JULIO 2021

A1. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a)Peroxido de mercurio(ll); b) Hidruro de litio; ¢) Hidrogenocarbonato de bario; d) HBrO4; e) Cd(OH)z; f) Ca3(POx)2
A2. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a)Hidréxido de platino(IV); b) Acido peryédico; ¢) 3-Etil-3-metilpent-1-ino; d) P20s; e) Fe(HSO4)2; ) (CH3)sCCONH2

SUPLENTE 1

A1. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Acido hipocloroso; b) Sulfuro de cadmio; ¢) Permanganato de potasio; d) Ag20; e) Al(OH)s; f) PbCrO4 A2. Formule o nombre los
siguientes compuestos:

a) Nitrito de sodio; b) Hidroxido de cobalto(ll); ¢) Metanol; d) KBr; e) H3BOs3; f) CHsCH2CH2COOH

SUPLENTE 2

A1. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Pentacloruro de fésforo; b) Peroxido de calcio; ¢) Yodato de mercurio(ll); d) Fe20s; ) NiHz; f) NH4Br A2. Formule o nombre los
siguientes compuestos:

a) Acido cloroso; b) Dihidrogenofosfato de sodio; ¢) Nitrobenceno; d) PbO; e) CaS; f) CH2=CBrCH2CH2CHs

SUPLENTE 3

A1. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Sulfuro de hidrégeno; b) Diéxido de estario; ¢) Nitrato de cobre(ll); d) HBrO; e) Ag2CrOs; f) Fe(OH)3s A2. Formule o nombre los
siguientes compuestos:

a) Tetracloruro de carbono; b) Hidrogenosulfato de sodio; ¢€) Octan-2-ol; d) HsPOs; e) As20s; f) CH2=CHCH(CH3)2

SUPLENTE 4

A1. Formule o nombre los siguientes compuestos:

a) Hidréxido de amonio; b) Clorato de potasio; ¢) Oxido de cinc; d) MgSQs; e) AsHs; f) SnBrs A2. Formule o nombre los siguientes
compuestos:

a) Acido sulfuroso; b) Hidréxido de cobre(ll); ¢) 3,3-Dimetilciclopenteno; d) Mn207; e) CoS; f) CH2FCOOH
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EJERCICIOS DE FORMULACION PAU 2020.

JUNIO 2020

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Sulfito de potasio; b) Peroxido de sodio; ¢) Acido cloroso;
d) BaCOs; ) SOz; f) Sr(OH)s.

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Pentafluoruro de antimonio; b) Fosfato de calcio;
¢) Acido butanodioico; d) ZnHz; e) Auz0gz; f) CHsCH2CHO.

JULIO 2020

Al. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Hidrogenocarbonato de plata; b) Hidroxido de cobre(l);
¢) bromuro de cesio; d) HNOz; e) PHs; f) SiOa2.

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Nitrato de manganeso(ll); b) Dihidruro de estroncio;
c) Pent-4-en-2-ol; d) PbO; e) CaS; f) CHzCH2CONHz2.

SUPLENTE 1

A1l. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Bromuro de hidrogeno; b) Oxido de plomo(1V);
¢) Hidruro de bario; d) V20s; €) CaHPOgs; f) H2SOs.

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Permanganato de bario; b) Hidréxido de cesio;
¢) Pent-2-ino; d) Hg2S04; e) CoBrz; f) CH3CH2CH20OCHs.

SUPLENTE 2

A1l. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Cromato de plata; b) Diéxido de estafo; ¢) Acido nitroso;
d) CaBrz; €) Zn(OH)z; f) Naz2SO0s.

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Nitruro de aluminio; b) Acido hipocloroso; ¢) Buta-1,3-dieno;
d) K20z2; e) Ca(BrOs)z; f) CHsCH2COCHs.

SUPLENTE 3

A1l. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Perdxido de hidrégeno; b) Hidrogenosulfito de sodio;
¢) Hidruro de boro; d) AgBr; €) Au(OH)s; f) Ca(NO2)-.

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Pentafluoruro de fésforo; b) Hidréxido de niquel(ll);
c) Propanoato de etilo; d) PbCrOg; e) FeHs; f) CHsCOOH.

SUPLENTE 4

A1l. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Peréxido de rubidio; b) Hidrogenofosfato de calcio;
¢) Hidroxido de plata; d) SrHz; e) KCIOs; f) NiO

A2. Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Sulfuro de cobre(l); b) Diéxido de azufre; c) 2-Hidroxipropanal;
d) HzAsOs; e) PtOz; f) CHsCONH..
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Ahora gue hemos visto varios casos practicos, proponemaos unos ejercicios.

EJERCICIOS DE FORMULACION INORGANICA.

Formula o nombra los siguientes compuestos:

1.- Cloruro de nitrégeno(lll): 2.-Mg2P207:
3.- Hidréxido de calcio: 4.-(NH4)2Cr207:
5.- Peroxido de litio: 6.-H2S02:

7.- Sulfuro de sodio: 8.-BaOa2:

9.- Hidroxido de plomo(ll): 10.- Ag2CrOaq:
11.- Acido manganico: 12.- NH4NOsa:
13.- Sulfuro de hierro(lll): 14.- Pb3(PO4)2:
15.- Anidn sulfito: 16.- As2Ses:
17.- Bromuro de fésforo (ll1): 18.- NiB:

19.- Catién mercurio(ll): 20.- HBr:

21.- Acido nitrico: 22.- ZrO2:

23.- Dihidrégenofosfito de sodio: 24.- HCN:

25.- Fosfano: 26.- LIHSOu:
27 .- Hipobromito de mercurio(ll): 28.- Na2S20s:
29.- Acido fosférico: 30.- GeHa:
31.- Acido bromhidrico: 32.- La203:
33.- Permanganato de calcio: 34.- HgCla:
35.- Peroxido de potasio: 36.- GaAs:
37.- Hidroxido de plata: 38.- Sc20s:
39.- Oxido de estafio (IV): 40.- NH4CIO2:
41.- Perclorato de potasio: 42.- NaMnOa:
43.- Acido sulfirico: 44.- NaHCOs:
45.- Yodato de cobre(ll): 46.- H2CrOa:
47 .- Dihidruro de cobre: 48.- Fe2(S0a4)s:
49.- Sulfato de hierro(lll): 50.- Cu(OH)z2:
51.- Acido hipoyodoso: 52.- AgBO2:
53.- Antimonato de hierro(lll): 54.- NaOH:
55.- Acido permanganico: 56.- CrBrs:
57.- Acido cromico: 58.- CaO:

59.- Acido dicrémico: 60.- Fels:

61.- Acido silicico: 62.- HaV207:
63.- Acido bérico: 64.- CdCr207:
65.- Hidruro de estroncio: 66.- In(OH)3:
67.- Fosfuro de boro: 68.- Ni3Oa:
69.- Perclorato de amonio: 70.- Au(CN)a:
71.- Sulfuro de vanadio(V): 72.- Zr(OH)a:
73.- Hidrobgenocarbonato de rubidio: 74.- AgaAs20s:
75.- Cromato de cadmio: 76.- Tc207:
77.- Manganito de potasio: 78.- HBO::
79.- Cloruro de hidrégeno: 80.- H5P3010:

15



TEMA 0. FORMULACION ORGANICA.

1. Conceptos bésicos.

El carbono siempre actta con valencia 4, los compuestos se llaman hidrocarburos.

Los hidrocarburos estan constituidos sélo por C e H. Se clasifican en aciclicos, ciclicos y aroméaticos
(derivados del benceno o ciclohexatrieno). Los carbonos se clasifican en primarios si van unidos a un unico
carbono, secundarios si van unidos a dos, terciarios si van unidos a tres y cuaternarios si van unidos a
cuatro. Seguiremos en lo posible las indicaciones de la ponencia de quimica de Andalucia.

2. Alcanos, hidrocarburos lineales sin ramificar (aciclicos)

Los primeros de este grupo funcional son los siguientes, todos terminan en ano.
Carbonos | Nombre Férmula Carbonos | Nombre Férmula
1 Metano CHa 14 Tetradecano | CHs-(CH;)1.-CHs
2 Etano CHs3-CHs 15 Pentadecano | CH3-(CH;)13-CHs
3 Propano CH3-CH,-CHs 16 Hexadecano | CHs-(CH2)14-CHs
4 Butano CH3-(CHy),-CH3 17 Heptadecano | CHs-(CH;)15-CHs
5 Pentano CH3-(CH2)3-CHs3 18 Octadecano | CHs-(CH2)16-CH3
6 Hexano CH3-(CH2)4-CH3 19 Nonadecano | CHs-(CH,)17-CHs
7 Heptano CH3-(CH)s-CHs3 20 Eicosano CH3-(CH2)15-CH3
8 Octano CH3-(CH2)s-CH3 21 Heneicosano | CHs3-(CHz)19-CH3
9 Nonano CH3-(CH2)7-CHs3 22 Docosano CH3-(CH2)20-CH3
10 Decano CH3-(CH2)s-CHs 23 Tricosano CH3-(CH2)21-CH3
11 Undecano | CHs-(CH,)e-CHs 24 Tetracosano | CHs-(CH3)2-CHs
12 Dodecano | CHs-(CH3)10-CHs 30 Triacontano | CH3-(CH>)2s-CHs3
13 Tridecano | CH3-(CH2)1:-CH3 40 Tetracontano | CH3-(CH2)3s-CHs

LLamaremos grupos metilos a -CHs y van al final, con carbonos primarios, sustituyen un hidrégeno
de un carbono.

LLamaremos grupos metilenos a -CH,-. Van en medio de la cadena, secundarios. Una serie
homoéloga es el conjunto de compuestos organicos con el mismo grupo funcional, sélo se diferencian en el
namero de metilenos.

3. Alcanos ramificados (aciclicos, compuestos saturados.)
La cadena principal es la méas larga, asignando un localizador a cada carbono. Se numeran

asignando los nimeros mas bajos por el extremo mas cercano al que tiene la ramificacion. Se elige siempre

la que tiene mas ramificaciones principales.

Ejemplo: el compuesto de la derecha, tiene 5 carbonos en su cadena més larga, por

ello se nombra 3-metilpentano.

Hay sustituyentes con nombres propios aceptados por la IUPAC:

| -CH(CH3)-CHjs [ isopropilo [ -CH,-CH(CHs)-CH;

CHyCH, CMs
| isobutilo |

Las reglas para nombrar las ramificaciones son las siguientes:

Regla I. Encontrar y nombrar la cadena mas larga de la molécula. El resto de grupos unidos a la cadena
principal y que no sean H se denominan sustituyentes. Si la molécula tiene dos o mas cadenas de igual
longitud, la cadena principal ser& la cadena con mayor nimero de sustituyentes.

Regla Il. Nombrar todos los grupos unidos a la cadena principal como sustituyentes alquilo.

Regla lll. Se numera de un extremo a otro, asignando los nUmeros mas bajos posibles a los carbonos con
cadenas laterales. Si coinciden por ambos lados, se usa el orden alfabético para decidir como numerar la
cadena principal.

Regla IV. El nombre del alcano se escribe comenzando por el de los sustituyentes en orden alfabético, cada
uno precedido por el nimero de C al que esta unido (localizador) y un guion y a continuaciéon se afade el
nombre de la cadena principal. Si una molécula contiene mas de un sustituyente alquilo del mismo tipo, su
nombre ira precedido del prefijo di, tri, tetra, penta, etc. Estos prefijos no se tienen en cuenta a la hora de
ordenar alfabéticamente los sustituyentes, excepto cuando estos forman parte de un sustituyente complejo
(no tratados en este texto).

Regla V. En el nombre final del compuesto, recordar que entre letra y nimero se escribe un guion, y entre
dos numeros se escribe una coma.
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Ejemplos:

a) 2,2-dimetilhexano CH3C(CH3;) ,CH,CH,CH,CH3

b) 3-¢til-2,2-dimetilhexano CH5C(CH;),CH(CH,CHs)CH,CH,CH;

¢) 4-isopropil-2,3-dimetilnonano  CH3CH(CHs)CH(CH3)CH(CH(CH3)2)CH2CH,CH;CH,CH3

d) 2,4,6-trimetil-5-propildecano ~ CH3CH(CH3)CH,CH(CH3)CH(CH;CH,CH3)CH(CH3)(CH,)3CH;

a) 7(\/\ b) XC/\ c) d)

4. Alcanos ciclicos.

Pierden un H de cada extremo y se unen por los mismos. La humeracion de los ciclos se hace
teniendo en cuenta que los localizadores deben ser lo mas bajos posible. Se hombran anteponiendo ciclo
al nombre del compuesto correspondiente. Por ejemplo:

Los radicales se nombre formula
denominan: ciclopropilo, molecular
ciclobutilo, ciclopentino,.... Hj
Si tienen varios sustituyentes e e, Q e ciclopentano CsHio
se suele tomar el anillo como Hz‘c—éHz
principal, se busca una
secuencia numérica que H,C—CHp T Cu
asigne los valores més bajos ~ HC_ CHp <:> ﬂ SCONCTANT ol
a los sustituyentes. Si son HoC—CHp

posibles dos de estas
secuencias, el orden alfabético de los sustituyentes adquiere prioridad.

Ejemplos:
CH,-CHj
O/CHchg Q/CH3 O
CHs CHj4
etilciclohexano 1,2-dimetilciclopentano ciclooctano 1 _gtil-2-metilciclobutano
5. Alquenos u olefinas (doble enlace, compuestos insaturados)

Los hidrocarburos con dobles enlaces en lugar de terminar en ano, terminan en eno. Los que tienen
triple enlace terminan en ino.

A la hora de numerar se elige la cadena mas larga que contiene al doble enlace, colocamos uno en
el extremo mas cercano al doble enlace. Si tienen mas de un doble enlace se indica con di, tri,...., se les
llama polienos. El doble enlace predomina sobre el triple. Ejemplos:

CH>=CH-CH,-CHg but-1-eno.
CHs-CH=CH-CHs but-2-eno.
CHs3-CH(CHs)-CH=CH-CHjs 4-metilpent-2-eno.
CHs-CH=CH-CH2-CH,-CHg hex-2-eno
CHs-CH=CH-CH>-CH=CH-CH,-CHs octa-2,5-dieno

En el caso de los cicloalquenos, los dos (Ll

carbonos del doble enlace tienen prioridad:
P CH; : CH,

CH,

G

3,4-dimetilciclohexeno 1,5-dimetilciclohexeno
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6. Alquinos (triple enlace, compuestos insaturados).

Los hidrocarburos con triples enlaces en lugar de terminar en ano, terminan en ino.

A la hora de numerar se elige la cadena mas larga que contiene al triple enlace, colocamos uno en
el extremo mas cercano al triple enlace. Si tienen mas de un triple enlace se indica con di, tri,...., se les
llama poliinos. El doble enlace predomina sobre el triple. Ejemplos:

CH=C-CH,-CHs but-1-ino
CH3-C=C-CHjs but-2-ino
CHs-CH(CH3)-C=C-CHs 4-metilpent-2-ino.
CHs-CH»-C=C-CH»,-CH3; hex-3-ino.
CH3-CH,-C=C-CH»-C=CH hepta-1,4-diino

| | ciclobutino

Un caso conflictivo se plantea cuando coexisten dobles y triples enlaces:

CH»=CH-CH»-C=CH pent-1-en-4-ino

HC=C-CH,-CH=CH-CH,-C=CH oct-4-eno-1,7-diino

CH3-C=C-CH,-CH=CH-CH=CH-CH3 nona-2,4-dien-7-ino

CH,=CH-CH=CH-CH,-C=C-CH=CH; nona-1,3,8-trien-6-ino

CHs3-CH=CH-CH,-C=CH Hex-4-en-1-ino.

HC=C-C=C-CH,-CH=CH; Hep-6-eno-1,3-diino
7. Benceno y derivados.

El benceno es el ciclohexatrieno, lo tenemos a la derecha.

El radical del benceno se llama fenil (Ph) o fenilo. Al _— CH
metilbenceno se le conoce como tolueno: 77N
Cuando tiene dos sustituyentes se nombra de la siguiente forma: CIH ﬁH

H.CH. H.CHL CH,CHj
CH,CH; CH,CH; CH CH
Ct 13 hetil benceno \\\‘C H/
CHa TOLUEND
' 3 CH,
1 —ctllTZ-mctllbcnceno 1-etil-3-metilbenceno 1-etil-4-metilbenceno
(o-etilmetilbenceno) (m-etilmetilbenceno) (p-etilmetilbenceno)

Cuando varios anillos se unen forman el naftaleno (dos), antraceno (tres), fenantreno (tres, no lineal)...pero
no los veremos en quimica.

8. Derivados halogenados.

Cuando sustituimos un H por un halégeno, o varios, tendremos un derivado halogenado.
Normalmente se usa la nomenclatura sustitutiva (en la columna central). Por ejemplo:

CHsCl Clorometano Cloruro de metilo
CHCl; Triclorometano Cloroformo
CH>CI-CH>-CH3 1-cloropropano

CH»CI-CHCI-CH3 1,2-dicloropropano

CHs-CCI(CH3)-CH3 2-cloro-2-metilpropano

CH3CH=CHCHCICH,CHg3s 4-clorohex-2-eno

CH3CHBrCH>CHCICH>CH>CHs | 2-bromo-4-cloroheptano
CH3CH=CHCHCICH,CHz3 4-clorohex-2-eno.
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0. Alcoholes, fenoles y éteres.

Los alcoholes proceden de la sustitucidon de un H, o varios de distintos carbonos, por un grupo OH
monovalente, dando lugar a un alcohol, terminan todos en -ol. Por ejemplo:

CH3z-CHOH-CH2-CH»-CH3s

Pentan-2-ol

CH2=CH-CH2-CHOH-CH3

Pen-4-en-2-ol

CH20OH-CH>-CH(CHa)-CH,-CH,-CHs

3-metilhexan-1-ol

(;(CH3
OH

2-metilciclohexanol

Cuando hay mas de un grupo —OH en una misma molécula se usan los sufijos diol, triol, tetrol,

pentol, hexol, ...Por ejemplo:

CH3-CHOH-CH2-CH,OH

Butano-1,3-diol

CH20OH-CHOH-CH0OH

Propano-1,2,3-triol (glicerina)

CH,OH-CH,-CH,-CHOH-CH=CH,

Hex-5-eno-1,4-diol

benceno monosustituido.

Acido 2-hidroxipropanoico

CH3-CHOH-COOH
OH

Fenol (bencenol), hidroxibenceno

©0H
(X

Cl

2-clorofenol (o-clorofenol)

CH3CHOHCONH;

2-hidroxipropanamida

Los éteres resultan de la union de dos cadenas mediante un puente de oxigeno, como si
procediesen del agua, que ha perdido los dos hidrégenos, R1-O-R,. Se suele nombrar primero el radical
R, después el R= terminado en éter, aunque también se usa la nomenclatura sustitutiva, por ser mas

completa, usando el prefijo —oxi en la cadena mas corta. Por ejemplo:

Nomenclatura

Nomenclatura funcional (PAU)

sustitutiva
CH3CH»-O-CHs Metoxietano Etil metil éter
CHsCH»>-O-CH,CHs Etoxietano Dietil éter

CHsCH(O-CH3)CHs

2-metoxipropano

: O-CH.CH,

Etoxibenceno Etil fenil éter

O
\\
HO  O-CH,CH,

Acido 2-etoxibutanoico

Cuando el alcohol es grupo secundario se antepone el prefijo —hidroxi .El fenol es el alcohol del
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10- Aldehidos y cetonas.

Se sustituyen dos H de un hidrocarburo por un oxigeno divalente, si el carbono es de un extremo
tendremos un aldehido y terminacion en al. Si el carbono es del medio de la cadena tendremos una cetona
y terminacion en ona. E!Dgrupo aldehido es:

I 0
El grupo cetona es: — € — | llamado grupo carbonilo. R_C‘H
Se pueden repetir en la misma cadena, y habremos de especificar en ese caso la
ubicacién exacta, predominan sobre todos los vistos hasta ahora, los aldehidos predominan sobre las

cetonas. Al grupo CHO se le denomina formil (figura de arriba, en verde). Sean los ejemplos:

HCHO Metanal
CH3CH,CH,>CH,CHO Pentanal
CH3COCHs3 Propanona
CH3CH2COCH,CH3 Pentan-3-ona
CH3-CO-CH,-CO-CH;,-CH3 Hexano-2,4-diona
CHO-CHO Etanodial
//O Bencenoca}rbaldehl’do
@CH Benzaldehido
o Ciclopentanocarbaldehido

Q Ciclopentanona
—Q0

Si actlan como grupos secundarios, se anteponen los prefijos oxo o formil:

CH;COCOOH Acido 2-oxopropanoico

CHO-CH,-CO-CHOH-CH>-COOH Acido 5-formil-3-hidroxi-4-oxopentanoico
Acido 3-hidroxi-4,6-dioxohexanoico

CHO-CH;-CH;-CO-CH,-CH,-CHjs 4-oxoheptanal

11. Acidos carboxilicos y ésteres.
Se sustituyen 3 H por un oxigeno divalente y un grupo OH, terminan en -oico.
Todos los acidos organicos pueden dar sales, como en el caso de los inorganicos. Tienen prioridad
_0
rad

sobre todos los deméas compuestos. Al grupo —COOH, OH se le llama grupo carboxilo, cuando actiian
como grupo secundario se usa el prefijo carboxi. Si existen ciclos se afade el sufijo carboxilico. Ejemplos:

HCOOH Acido metanoico (IUPAC) Acido férmico (tradicional)
CH3;COOH Acido etanoico Acido acético
CH3CH>COOH Acido propanoico Acido propiénico
COOH-CH,-CH(COOH)-COOH Acido 2-carboxibutanodioico
COOH-COOH Acido etanodioico Acido Oxalico
CHs-CO-CH2-COOH Acido 3-oxobutanoico

0

Vi Acido ciclopentanocarboxilico
c
E>7 \
OH
//0 Acido bencenocarboxilico Acido benzoico
C
\
OH

Los ésteres mas sencillos provienen de la sustitucion de un hidrogeno de un hidrocarburo lineal por
un anién inorganico. Por ejemplo, fosfato de metilo: PO4 (CHs)s.
Los ésteres totalmente organicos, se nombran en funcidn del 4cido del cual proceden, terminando en ato.
En el grupo carboxilo, se sustituye el hidrégeno del grupo alcohol por un radical, R-COO-R".Por ejemplo:
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HCOOCH,CHjs

Metanoato de etilo

CH3CH.CH.COONa

Butanoato de sodio

CH3CH.COOCH=CH>

Propanoato de etenilo

COOCH3-COOCH,CHs

Etanodioato de etilo y metilo

O
Oo0=cC

\
CH3COOPN CHs

Etanoato de fenilo

¢}
Y
C
\

Bencenocarboxilato de metilo

0
//
C
\
O—CH,CH,

Ciclopentanocarboxilato de etilo

Cuando actiian como grupo secundario se antepone el prefijo: -iloxicarbonil. Esto es:

COOH-CH; -CH; -COOCH,CH3

Acido 3-etoxicarbonilpropanoico.

COOH-CH(COOCHS3)CH>CH3

Acido 2-metoxicarbonilbutanoico

12. Derivados nitrogenados.

So6lo veremos las aminas, las amidas, nitrilos y los nitrocompuestos. Comenzaremos por las aminas.
Un hidrégeno es sustituido por un grupo NH.. Por ejemplo:

CHsNH>

Metanamina o Metilamina (PAU)

CH3CH>CH2CHsNH:2

Butan-1-amina o Butilamina (PAU)

CHs3-CH(NH2)-CH>-CH(NH,)-CH»>-CHs

Hexano-2,4-diamina

Si la amina es secundaria o terciaria:

CH3-CH2-CH2-NH-CHs

N-metilpropan-1-amina

CH3CH,CH,CH,N(CHs)» N,N-dimetilbutan-1-amina
HaC—CH, CH,~CHpN——CH,-CHj N-etil-N-metilbutan-1-amina
CH4
(CH3)sN Trimetilamina o N,N-Dimetilmetanamina
—NH, Ciclobutilamina o ciclobutanamina
Fenilamina, bencenamina o anilina.
NH,
1-fenilpropan-2-amina o anfetamina
CH2_$H_CH3
NH,

Si actlla como grupo secundario, se antepone el prefijo amino u otros:

COOHCH(NH2)CHs Acido 2-aminopropanoico
CH3sCH(NH2)CH(CH3)CH(OH)NH: 1,3-diamino-2-metilbutan-1-ol
CHsCH(NH2)CH,CHO 3-aminobutanal

CH3CH(NH.CH2CH3)CH>.CHO

3-etilaminobutanal

CH3CH(CH2CH>CH>NH2)CH,CHO

3-aminopropilbutanal

En el caso de los nitrilos, tenemos el grupo -C=N (nitrilo). Se nombran con la terminacion nitrilo

cuando son grupo principal, como carbonitrilo en ciclos. Si actdan como grupo secundario se antepone el

prefijo ciano. Por ejemplo:

| CHsCN

| etanonitrilo
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CH3CH2CH,CH,CN pentanonitrilo
CN-CH,-CH,-CN butanodinitrilo

@C:N bencenocarbonitrilo
— ciclobutanocarbonitrilo
C=N

CH3-CH,-CH=CH-CH,-CN Hex-3-enonitrilo
CH3CH(CN) CH,COOCHs; 3-cianobutanoato de metilo
Las amidas se pueden considerar derivadas de los &cidos, al sustituir el grupo -OH por el grupo -
NH2. Si no son grupo principal se antepone la palabra, carbamoil. Si el grupo forma parte de un anillo
como grupo principal, se hombra carboxamida. Por ejemplo:

HCONH; metanamida

CH3CH2CH>.CONH; butanamida

CONH3-CH»>-CH»>-CONH_> butanodiamida
@]

1 bencenocarboxamida
C

o
/
z
I

I Ciclopropanocarboxamida

C

V/ NH,
CH3CH,CONHCHj5 N-metilpropanamida
CH3CH2CH,CON(CH3). N,N-dimetilbutanamida
<;>- //0 ciclohex-2-enocarboxamida

C

\

NH,
CH3CH(CONH2)CH,COOH Acido 3-carbamoilbutanoico
CH3CH,CON(CH3)(Ph) N-fenil-N-metilpropanamida

Por dltimo, los nitrocompuestos resultan de sustituir un hidrégeno de un compuesto por un grupo
NO.. El grupo nitro nunca es una funcién principal y se designa con el prefijo nitro.Por ejemplo:

CHsNO, nitrometano
CH3CH>CH(NO2)-CH,CH3s 3-nitropentano

i nitrobenceno
©/N\O_
CH=C-CH(NO)-CHs 3-nitrobut-1-ino
CH2(NO2)CH,COOCH,CHs 3-nitropropanoato de etilo
CH2(NO2)CHCICHO 2-cloro-3-nitropropanal

- 1-metil-2,4,6-trinitrobenceno o TNT
. s L,
G ~o
N+
07 o
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13. Preferencia de grupos funcionales.
En el siguiente cuadro se da la preferencia de grupos funcionales:
Compuestos Grupo Prefijo Sufijo Ejemplo
orgénicos y prioridad | funcional
1.- Acidos carboxilicos 9) -carboxi -oico CH3-COOH acido etanoico
-COOH. _&
R—C
- carboxilo \
OH
2.- Esteres 0O -iloxicarbonil- | -oato CH3-COO-CHjs
-COO0- R—C// de ilo. Etanoato de metilo
-carboxilato, \ COOH-CH(COO-CHs)-CH2-CHs
carbonil 0—R; Acido 2-metoxicarbonilbutanoico
3.- Amidas 0 carbamoil -amida | CH3-CH2-CONH>
-CONH.. R—C// propanamida
- carboxamida
NH,
4.- Nitrilos R-C=N Ciano- -nitrilo | CH3CH2CN
-C=N Propanonitrilo.
- carbonitrilo
5.- Aldehidos O Oxo- -al CH3CHO etanal
-CHO R—CH Formil(CHO) N
- carbaldehido /C—(ltH—CHS
HO  Hey
Acido 2-formilpropanoico
6.- Cetonas ¢O Oxo- -ona CH3COCH,CHj5
-CO- R—CZ Butanona
- carbonilo Ri Q9
C—C-CHj,
/
HO
Acido oxopropanoico
7.- Alcoholes OH Hidroxi- -ol CHsCH»CH,OH
-OH R Propanol
- hidroxilo COOH-CHOH-CH:>
Acido 2-hidroxipropanoico
8.- Aminas R-NH2 -amino -amina | CHsCH2NH>»
-NH> : primarias R-NH-R1 etanamina
-NH- : secundarias | R-N(R)-R CH3CH2NHCHj3
-N-(-): terciarias N-metiletanamina
H3C_CH2‘CH2—ITI—CH2-CH3
CHq
N-etil-N-metilpropanamina
9.- Eteres R-0-R1 -OXi -éter. CH3-O-CHs
Dimetil éter o metoximetano
COOH-CH(O-CHzs)-CH2-CH3s
Acido 2-metoxibutanoico
10.- Alguenos R-C=C-R; -enilo -eno CH3-CH=CH;
propeno
11.- Alquinos R-C=C-R; -inilo -ino CH=C-CH»-CH3s
But-1-ino
12.- Derivados R-X Fluor, -cloro,.. | CHsCH.CI
halogenados cloro,... cloroetano
13.- Nitroderivados -NO, Nitro- Nitro- CH3CH2NO2
nitroetano
14.- Alcanos R-CH;-R1 -il 0 -ilo -ano CH4 metano
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EJERCICIOS DE FORMULACION ORGANICA.
Formula o nombra los siguientes compuestos organicos:

1.- Butano:

2.-CH3-CHs:

3.- Metano:

4.-CH3-CH2- CH2-CH2-CH2-CHs:

5.- Propil o propilo:

6.-CH3-CH2-CHz2-:

7.- 2,3-dimetil-5-propilundecano:

8.- CH3-CH2-C(CHs)2-CHs

9.- 4-etil-2,5,7-trimetil-5-propilnonano:

10.- CH3-C(CHs)2-C(CHs)2-CHs

11.- but-1-eno:

12.- CH3-CH2-CH=CH-CHa:

13.- pent-2-ino:

14 .- HC=CH:

15.- 3,3-dietilhexa-1,4-dieno:

16.- CH2=CH-CH=CH-CH=CH-CHs:

17.- Hexa-1,3,5-triino:

18.- CH3-CH(CH3)-C=C-C=CH:

19.- Hex-3-en-1-ino:

20.-
CH3-CH2-CH=CH- C=C —C(CH2-CH3)=CHz2:

21.- Ciclobutano:

NS

23.- Metilciclopropano:

24.-
CH3—CH2—CHZQ

25.- Metilbenceno (tolueno):

CHy

27.- 3-metilciclopenteno:
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29.- Etanol:

W
30.-

31.- Pentan-3-ol:

32.- CH2=CH-CH2-CH20H:

33.- 2-metilpropan-2-ol:

34.- CH2=CH-CH=C(CH2-CHs)-CH20H:

35.- Propano-1,2,3-triol:

36.- CH2=CH-CHOH-CH20H:

37.-Benceno-1,2,3-triol :

38.- OH
©OH

39.- Etanamina:

40.- .- CH3-CHz- CH(NH2)-CH2-CH2-CHa:

41.- N-metilpropan-1-amina:

42.- .- CH3-NH-CHzs:

43.- N-etil-N-propilpentan-3-amina:

44 - CHy
GHa
CH3'N-C HQ-CHQ-CHQ-C H3

45.- Metanal:

46.- CH3-CH2- COH:

47 .- Butanodial:

48.- CHO-C(CHs)2-CH2-CHO:

49.-Propanona (acetona):

50.- CH3-CH2- CO-CH2-CHs:

51.- Pentano-2,4-diona:

52.- CH2=C(CHz)-CH2-CO-CO-CHs:

53.-Acido butanoico:

54.- CH3-COOH:

55.- Acido butanodioico:

56.- COOH-COOH:

57.- Acido 2-metilpent-3-enoico:

58.- CHsCHOHCOOH
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59.- Metanoato de metilo:

60.- CH3-COO- CH2-CH2-CH2-CHs:

61.- 2-metilpropanoato de etilo:

62.-
o}

I
CH3—C~O—CH=CH,

63.- 3-bromopentano:

64.- CHsCl:

65.- 1,2,3-trifluoropropano:

66.- CH2Br-CHz2Br:

67.- 1-nitrobutano:

68.- CH3sNOz2:

69.- m-dinitrobenceno:

70.- CH;— fllH —CH,— (|3H — CH,
NO, NO,

71.- Etanonitrilo:

72.- C=EN- CH2-CH2-CH2-CHs:

73.- Propanodinitrilo:

74.- CN-CN

75.- Butanamida:

76.-  CH,— i:— NH,
!
0

77 .- But-3-enamida:

78.- CH3-CH2-CO-N (CHs)-CHs:

79.- Cianuro de potasio:

80.- 0
Il

CH; —C—0—CH, —CH,

81.- 2,3-dimetilbut-1-ino:

82.- CH3-CH2-NH-CH2-CH2-CH2-CH2-CHa:

83.- Acido 3-oxopropanoico:

84.- HCOOH:

85.- Metanoato de butilo:

" 00

87.- Metilbutenona:

88.- CHs-CH(CHs)-CH2-CH2-CH2-CHO:
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89.- Metilciclopentano:

90.- CHOCHes:

91.- Dimetilamina:

92.- CH2=CHBr:

93.- Butanona:

94.- CH3CH(CH3)CH=CHz:

95.- Butanamida:

96.- CHsCHBrCHBrCHea:

97.- Dietil éter:

98.- CH3CH(CH3)CH2COOH:

99.- Etanamida:

100.- CHaCH(CH3)COOH:

101.- Metoxietano:

102.- CH3CH2CH2NH2:

103.- Acido butanodioico:

104.- CHsCOOCHG:

105.- But-2-ino:

106.- CH2OHCH20H:

107.- Pentano-2,4-diona:

108.- CH2=CHCH2CH2CH20H:

109.- 1,2-Dicloropropano:

110.- HCHO:

111.- Propanoato de metilo:

(0]
//
112.- N OH

113.- Etilbenceno:

114.- CH3CH2CONH2::

115.- Propanal:

116.- CHsCHOHCHz::
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TEMA 0. REPASO BREVE DE LEYES BASICAS Y ESTEQUIOMETRIA.

1.

MATERIA.

La Ley de Conservacion de la Masa de Lavoisier, establece que la suma de las masas
de los reactivos ha de coincidir con la suma de las masas de los productos. Por ejemplo, en la

combustion del propano:

Reactivos Productos
Reaccion ajustada | CgHg + 502~ 3 CO2 + 4 H20
Proporciones 44 g 160 g 132 g 72 g
Suma de masas 204 g 204 g

Observamos que 204 g, la suma de las masas de los reactivos coincide con 204 g, la
suma de las masas de los productos.

La Ley de las Proporciones Definidas de Proust, establece que los reactivos
reaccionan siempre en una proporcion definida para formar los mismos productos, de acuerdo
con su masa molar o un multiplo de la misma, dado por los coeficientes estequiométricos de
la ecuacion quimica. Por ejemplo, nos preguntamos por las cantidades que se forman, o

reaccionan, habiendo suficiente reactivo, a partir de 88 g de propano:

CsHs + 502> 3 CO2 + 4 H20
44 g 160 g 132 g 729

88 g 320 g 264 g 144 g
100 g 363,64 g 300 g 163,64 g
463,64 g 463,64 g

Vemos que se cumple la Ley de Lavoisier para estas nuevas cantidades.Observamos
gue a partir de 88 g, que es el doble de 44 g, se forma el doble de la cantidad de agua. El
determinante de orden dos ordenado, siempre vale 0, porque todo es proporcional. Por
ejemplo, si nos preguntan qué cantidad de agua se forma a partir de 88g de propano, podemos

44 72|:o, 44x-72-88=0, x=1449 de agua.

calcularlo asi: |
88 «x

MOL.

El mol es la unidad de masa quimica en el Sl, es la masa contenida en 6,022-1023
particulas, pueden ser atomos, moléculas, electrones, iones, ...A ese numero se le llama
“‘Numero de Avogadro”.

La unidad de masa atémica es la doceava parte del carbono 6-12, *2C, muy similar a
la masa de un atomo de hidrégeno, que fue la primera que se tomo6 como referencia desde el
punto de vista historico.

La masa atémica, u, es la masa de un a&tomo, del orden de 10-? kg, la masa molecular
es la suma de las masas de los atomos que la componen. La masa molar es la masa de un
mol de particulas.
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3. GASES IDEALES.
La ecuacion de los gases ideales es: PV=nRT, donde P es la presion en atmésferas, V
el volumen el litros, n es el nimero de moles, T es la temperatura en kelvin y R es la constante

de los gases ideales, cuyo valor es: R=0,082 atm-L-K*-mol.

) . PV
Si la masa no cambia, n es constante, R es constante, por ello, llegamos a: - =

PoVo
nkR =

,ecuacion de los gases perfectos.
0

La Ley de Avogadro, establece que en las mismas condiciones de presion y
temperatura, en el mismo volumen hay las mismas moléculas de cualquier gas ideal.

El volumen molar es el volumen que ocupa un mol de gas en unas condiciones
concretas.
Ni-RT .
— = [Ci]RT. Ci es la concentracion
molar del gas, se usara mucho en los problemas de equilibrio quimico.. Pies la presion de uno
de los gases de la mezcla, ni es el nimero de moles de ese gas concreto en la mezcla.

La presion parcial de un gas se puede obtener multiplicando la presién total por su

En una mezcla de gases ideales: P; =

fraccion molar, P; = P - X; = P - —. La fraccion molar se obtiene dividiendo los moles de

ese gas entre el numero total de moles de todos los gases. La presion total es la suma de

todas las presiones parciales de los gases: P = Z P;

D

La densidad se obtiene dividiendo la masa entre el volumen, d, =T;—., en esta
D

férmula nos referimos a la disolucion, tenemos que gastar cuidado de no mezclar solutos,
disolventes y disolucion en la misma formula de la densidad.

4. DISOLUCIONES.

Existen diversas formas de expresar la concentracion de una disolucion (mezcla
homogénea):

- Tanto por ciento en masa: %(m) = % 100. Iguales unidades.
D

- Tanto por ciento en volumen: % (V) = VV—; - 100. Iguales unidades.
- Suma de masas: mD = mg + mg. lguales unidades (gramos).
- Molaridad: M = ( ) Moles entre litros. Tiene una notacion caracteristica: [COz2],
es la concentracion IanoIar de diéxido de carbono.
- Molalidad: M = —=—, Moles entre kilogramos.
ma(Kg)
- Fraccion molar: X; = % . Adimensional, como los tantos por ciento, n: es el
namero total de moles. ‘
- Normalidad: N = Ne _ _ms _ mswalencia
V(L) Mg V(L) M-V (L)

D significa disolucion, s soluto y d disolvente. La i significa un componente y t
significa total.
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5. ESTEQUIOMETRIA.

No entra como tal en PAU, la preguntan en los apartados b de problemas de redox y de acido-
base. Hay que recordar los siguientes conceptos:

Reactivo limitante y reactivo en exceso: siempre trabajaremos con el reactivo limitante.
En una ecuacién quimica todos los compuestos se suponen puros.

Rendimientos de una reaccion: si la reaccion tiene un rendimiento del 80% o el reactivo
tiene una pureza del 80%, multiplicaremos la masa de partida por 0,8 y asi obtendremos
la cantidad pura del compuesto.

Se pueden hacer calculos: gramos-mol, mol-gramos, gramos-gramos, moles-moles,
moles-litros,.....la mayoria de los calculos son proporcionales.

También podemos hacer calculos litros-litros, si todos son gases.

A veces usaremos el pH=-log[H*], en algunos problemas, para acidos fuertes, totalmente
disociados. Recordamos que es un numero entre 0 y 14, cuanto mas bajo, mas acida es
la disolucion. Si pH=7 es neutra, si su valor es préximo a 14 es muy basica.

6. RESOLUCION DE PROBLEMAS.

En quimica los problemas se pueden abordar de distintas formas, veamos un problema tipo:
Dada la siguiente reaccion HCI + Fe — FeCls + Hz , se pide la cantidad de hidrogeno que se
forma a partir de 10 gramos de acido clorhidrico puro. Nos dan las masas atémicas de todos
los elementos: H=1; CI=35,5; Fe=55,85.

Podemos comenzar el problema con el célculo de las masas molares de todos los compuestos
y elementos de la reaccion: Mm(HCI)=36,5 g, Mm(Fe)=55,85 g, Mm(FeCI3)=(55,85+35,5-3)
0=162,35 g, Mm(H2)=2 g.

Podemos empezar usando tablas:

Lavoisier:

Reaccion: HCI + Fe — FeCls + Hz
Ajuste: 6 HCI+ 2 Fe— 2 FeCls + 3 H2
Comprobacién, Ley de | Reactivos: 6H, 6 CI, 2 Fe Productos: eH, 6 I, 2 Fe (coinciden, bien)

Ley de Proust, | 5.36.5 g= 219 | 2-55,850=111,7 g. 2:162,359=324,79 | 3.2 9:6 g
procedente del calculo !

de masas molares. g.
Célculos del | 10 10-111,7/219= 10-324,7/219= 10-6/219=
problema =519 =14,83 g =0,27 g.

Vemos gque la respuesta es de 0,27 g, aungue en la tabla también se obtiene que esos 10 g de
acido reaccionan con 5,1 g de hierro para dar 14,83 g de tricloruro de hierro y 0,27 g de hidrogeno.

7. PRACTICA.

Preparar 250 mL de disolucion 1M de sulfato de cobre(ll)
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Veamos un problema tipico desde diversos puntos de vista:

1. Se preparan 187 mL a partir de una disolucién comercial, extrayendo 3 mL de HCl al 37% y de
densidad d=1,184 g-mL-L Calcular la molaridad. Datos: H=1, C1=35,5.

Usando férmulas elaboradas. Ponemos la densidad en g-L-1= 1184 g-L-L.
Calculamos la masa molar: Mm=35,5 +1 g=36,5 g.

: : . . . %-d
Calculamos la molaridad de la disolucién comercial con la férmula: M = # expresando la
m

densidad en gramos-L-1, con lo cual sale 12M.
Aplicando la formula: Vextraido-M=V¢Ms, nos queda: 12-3mL= M-187 mL, M=0,19.

2. Se preparan 187 mL a partir de una disolucién comercial, extrayendo 3 mL de HCl al 37% y de
densidad d=1,184 g-mL-L Calcular la molaridad. Datos: H=1, C1=35,5.

Usando definiciones. Calculamos la masa de la disolucién: mp=1,184-3 g=3,552 g.
Calculamos la masa del soluto: ms= 3,552-0,37 g= 1,31 g de HCl puro.
Calculamos la masa molar: Mm=35,5 +1 g=36,5 g.

Calculamos el nimero de moles: ng = Mi = ;Z’;Z, con lo cual ns=0,036 moles de HCI puro.
Calculamos la molaridad: Vﬁz) = 0,19. Con lo cual: M=0,19.

3. Se preparan 187 mL a partir de una disolucién comercial, extrayendo 3 mL de HCl al 37% y de
densidad d=1,184 g-mL-L. Calcular la molaridad. Datos: H=1, Cl=35,5.
Usando factores de conversion. Calculamos la masa molar: Mm=35,5 +1 g=36,5 g.
Aplicando factores de conversion y sabiendo que tenemos que obtener moles-L1,
11849 3mlL 37 1mol _ 0,19 mol - L1, con lo cual: M=0,19.

mL  0,187L 100 36,5g

4. Se preparan 187 mL a partir de una disolucién comercial, extrayendo 3 mL de HCl al 37% y de

densidad d=1,184 g-mL-L. Calcular la molaridad. Datos: H=1, Cl=35,5.

) . .z 1,184 1mL
Usando proporciones. Calculamos la masa de la disolucion: 9 =~ con lo cual mp=

mp 3mL
1,184-3 g=3,552 g.
Calculamos la masa del soluto, al 37%:

3,552:0,37 g= 1,31 g de HCl puro.

Calculamos la masa molar: Mm=35,5 +1 g=36,5 g.

Calculamos el nimero de moles: 17:01 = jii z, con lo cual ns=0,036 moles de HCI puro. Ahora

0,187 L _ 0,036 moles
1L n moles

100g (D) _ 37g(s)
3,552 g (D) - mg g (S)

, con lo cual obtenemos que: ms=

obtengo la molaridad: , Con lo cual: M=0,19.

Observamos que el mismo problema se puede hacer en funcidn del estilo cognitivo del
alumno.

31



Problemas de estequiometria.
1.- El cinc reacciona con el acido sulfurico segun la reaccion:
Zn + H2SO4 — ZnS0a4 + H2 (g). Calcule:
a) La masa de ZnSOa4 obtenida a partir de 10 g de Zny 100 mL de H2SO4 de concentracion 2
M.
b) El volumen de Hz desprendido, medido a 25°C y a 1 atm, cuando reaccionan 20 g de Zn
con H2SO4 en exceso.
Datos: Masas atémicas Zn=65,4; S=32; O=16; H=1. R = 0,082 atm-L-mol~"-K".

Comprobamos que esté ajustada, lo esta.
a) Vamos a trabajar con moles, en este caso.

Reaccion: 7n + H2S04 —> 7ZnS0s+ + Ho2

Ley de Proust: 65,4 g 08 g 161,4 g 2 g

En moles 1 mol 1 mol 1 mol 1 mol

Datos para calculo 10/65,4 =0,153 moles | 0,2 moles

Célculos con reactivo | 0,153 moles 0,153 moles 0,153 moles 0,153 moles
limitante

Se observa que la proporcion es 1-1-1-1 en moles, con lo cual obtenemos la ultima fila, se
producen 0,153 moles de sulfato de cinc, como un mol es 161,4 g, entonces 0,153
moles=24,694 g de ZnSOa.

b) Usamos la ecuacién de los gases perfectos, pero 20 g son 0,306 moles de cinc, obtenemos

. nRT 0,153-0,082-298
los mismos molesde Hz : V = — = ————— L = 7,473 L.

2.- Una disolucion acuosa de acido sulfurico tiene una densidad de 1,05 g/mL a 20°C, y contiene
147 g de ese &cido en 1500 mL de disolucion. Calcule:
a) La fraccion molar de soluto y de disolvente de la disolucién.
Sol: Xs=0,019, X4¢=0,981
b) ¢ Qué volumen de la disolucién anterior hay que tomar para preparar 500 mL de disolucién
0,5 M del citado acido?
Sol: V=250 mL
Datos: Masas atémicas H=1; O=16; S= 32.

3.- Una disolucién acuosa de HNOs3 15 M tiene una densidad de 1,40 g/mL. Calcule:
a) La concentracion de dicha disolucién en tanto por ciento en masa de HNOs.
Sol: V=67,5%
b) El volumen de la misma que debe tomarse para preparar 1 L de disolucién de HNOz 0,5 M.
Sol: 33,3 mL
Datos: Masas atomicas N=14; O=16; H=1.

4.- Se dispone de una disolucién acuosa de NaOH 0,8 M. Calcule:

a) La concentracion y el pH de la disolucion resultante de mezclar 20 mL de esta disolucion
con 80 mL de otra disolucién 0,5 M de la misma sustancia, suponiendo que los volimenes
son aditivos. Sol: [NaOH]=0,56 M, pH=13,75

b) El volumen de la disolucion de NaOH 0,8 M necesario para neutralizar 100 mL de HNO3
0,25 M. Sol: V=31,25 mL
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5.- Reaccionan 230 g de carbonato de calcio con una riqueza del 87% en masa con 178 g de
dicloro segun: CaCOz(s) + 2Cl2(g) — OCIl2(g) + CaClz(s) + CO2(9)
Los gases formados se recogen en un recipiente de 20 L a 10°C. En estas condiciones, la
presion parcial del OCl2 es 1,16 atm. Calcule:
a) El reactivo limitante y el rendimiento de la reaccion. Sol: RL.=Cl2, R=79,78%
b) La molaridad de la disolucién de CaClz que se obtiene cuando a todo el cloruro de calcio

producido se afiade agua hasta un volumen de 800 mL. Sol: 1,25 M

Datos: Masas atomicas C=12; 0O=16; CI=35,5; Ca=40. R = 0,082 atm-L-mol+-K.

6.- En la reaccion del carbonato de calcio con el &cido clorhidrico se producen cloruro de calcio,
diéxido de carbono y agua. Calcule:
a) La cantidad de caliza con un contenido del 92% en carbonato de calcio que se necesita
para obtener 2,5 kg de cloruro de calcio. Sol: m=2448,1 g
b) El volumen que ocuparé el didxido de carbono desprendido a 25°Cy 1,2 atm.
Sol: V=458,6 L
Datos: Masas atomicas Ca=40; C=12; O=16; Cl=35,5. R = 0,082 atm-L-mol--K-.

7.- a) Se desea preparar 1 L de una disolucion de acido nitrico 0,2 M a partir de un &cido nitrico
comercial de densidad 1,5 g/mL y 33,6% de riqueza en peso. ¢,Qué volumen de acido
nitrico comercial se necesitara? Sol: V=25 mL

b) Si 40 mL de esta disolucién de &cido nitrico 0,2 M se emplean para neutralizar 20 mL de
una disolucién de hidroxido de calcio, escriba y ajuste la reaccion y determine la molaridad
de esta disolucion. Sol: [HNO3]=0,2 M
Datos: Masas atémicas H=1; N=14; O=16.

8.- A 0,5 mL de una disolucion acuosa de acido clorhidrico del 35% en peso y densidad 1,2 g/mL
se le afiade agua destilada hasta tener 0,5 L de disolucion diluida. Calcule:
a) El pH de la disolucion diluida. Sol: pH=1,94
b) El volumen de una disolucion acuosa 1 M de hidréxido de sodio que habra de emplearse
para neutralizar la disolucion diluida de acido clorhidrico. Sol: V=5,75 mL
Datos: Masas atomicas Cl=35,5; H=1.

9.- a) ¢ Qué volumen de HCI del 36% en peso y de densidad 1,17 g/mL se necesita para preparar
50 mL de una disolucién de HCI del 12% de riqueza en peso y de densidad 1,05 g/mL?
Sol: V=14,96 mL
b) ¢ Qué volumen de una disolucién de Mg(OH)2 0,5 M seria necesario para neutralizar 25 mL
de la disolucion de HCI del 12 % de riqueza y de densidad 1,05 g/mL?
Datos: Masas atomicas H=1; CI=35,5. Sol: V=86,30 mL

10.- Se disuelven 2,3 g de KOH en agua hasta alcanzar un volumen de 400 mL. Calcule:
a) La molaridad y el pH de la disolucion resultante. Sol: [KOH]=0,103 m, pH=13,01
b) ¢ Qué volumen de HNO3 0,15 M sera necesario para neutralizar completamente 20 mL
de la disolucioén inicial de KOH? Sol: V=13,69 mL
Datos: Masas atomicas K=39; O=16; H=1.
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11.- El carbonato de sodio se puede obtener por descomposicion térmica del hidrogenocarbonato

de sodio segun la siguiente reaccion:

2NaHCOz (s) — Na2COz(s) + COz2(g) + H20 ().

Suponiendo que se descomponen 50 g de hidrogenocarbonato de sodio, calcule:

a) El volumen de CO2medido a 25°C y 1,2 atm de presion. Sol: V=6,11 L

b) La masa en gramos de carbonato de sodio que se obtiene, en el caso de que el
rendimiento de la reaccién fuera del 83%. Sol: m=26,2 g

Datos: Masas atomicas Na=23; C=12; H=1; O=16. R = 0,082 atm-L-mol+-K.

12.- Dada la siguiente reaccién quimica sin ajustar: Hs3PO4 + NaBr — Na:HPO4 + HBr .
Si en un analisis se afiaden 100 mL de acido fosférico 2,5 M a 40 g de bromuro de sodio.
a) ¢, Cuantos gramos Na2HPO4 se habran obtenido? Sol: m=27,6 g

b) Si se recoge el bromuro de hidrégeno gaseoso en un recipiente de 500 mL, a 50°C, ¢ qué

presion ejercerd? Sol: P=20,6 atm.
Datos: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1. Masas atémicas: H=1; P=31; O=16; Na=23; Br=80.

13.- Se dispone de 500 mL de una disolucién acuosa de acido sulfarico 10 M y densidad 1,53
g/mL.
a) Calcule el volumen que se debe tomar de este acido para preparar 100 mL de una
disolucion acuosa de acido sulfarico 1,5 M. Sol: V=15 mL
b) Exprese la concentracién de la disolucion inicial en tanto por ciento en masay en
fraccion molar del soluto. Sol: %=64,05, Xs=0,25
Datos: Masas atomicas H=1; O=16; S=32.

14.- Una disolucion acuosa de acido acético (CHsCOOH) tiene una riqueza del 10% en masa y

una densidad de 1,05 g/mL. Calcule:

a) La molaridad de esa disolucion. Sol: [CH3COOH]=1,75M

b) Las fracciones molares de cada componente. Sol: Xag=0,968, Xs=0,032
Datos: Masas atémicas C = 12; O=16; H = 1.

15.- La descomposicion térmica de 5 g de KCIOz del 95% de pureza da lugar a la formacion de
KCly O2(g). Sabiendo que el rendimiento de la reaccion es del 83%, calcule:
a) Los gramos de KCI que se formaran. Sol: m(KCl)=2,4 g
b) El volumen de O2(g), medido a la presion de 720 mmHg y temperatura de 20°C, que se
desprendera durante la reaccion. Sol: V=1,22 L
Datos: Masas atomicas K=39; CI=35,5; O=16; R = 0,082 atm-L-mol--K-.
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TEMA 1. ESTRUCTURA INTERNA DE LA MATERIA. MODELOS ATOMICOS.

1. NATURALEZA ELECTROMAGNETICA DE LA LUZ.
1.1 ONDAS MATERIALES.

El estudio de la luz ha creado grandes controversias, la mas famosa ha sido la de
Newton y Huygens, en torno a 1670, que gano el primero debido a su prestigio. Newton
mantenia que la luz era corpuscular, mientras que Huygens decia que era ondulatoria. En
1800 Thomas Young demuestra que es una onda, pues presenta figuras de interferencias.
Veamos ahora el concepto de onda.

Una onda es una perturbacion que transmite energia, pero no materia. Se caracteriza por
una amplitud, una longitud de onda y una frecuencia. Si partimos de un punto X1 a otro xz, y
la velocidad es constante, v, tardaremos un tiempo tz-t1, con lo cual la funcion dependera de
u=x-vt, en una dimension, la solucion serd una funcion w=w(u). La ecuacién de onda
unidimensional es:

Fy 17y

y‘ V_Z? =0 , cuya solucion es y = Asen(kx- wt) , donde A es la amplitud, se mide en
metros, k es el nimero de onda, se mide en m* y w la frecuencia angular, que se mide en
rad-s, todos ellos se ven en la figura 1.1. K=2m/A y w=211/T, A=vT, A es la longitud de onda,
se mide en metros, T es el periodo, se mide en segundos, f es la frecuencia, se mide en
herzios, Hz (s?). La intensidad de una onda es proporcional a A2, ya que se define como la
potencia media que atraviesa una superficie normal a la direccién de propagacion de la
misma, la potencia es la energia entre el tiempo y la energia se define proporcional a F, a
una distancia y a la derivada parcial de la onda
respecto de x al cuadrado.

] /‘
A grandes distancia la onda se suele tomar como Amplitud
plana, esto es,

w=Ae'®™ = A(cos(kx- wt) + isen(kx- Wt)), si es Dirceiin e
en una dimension. de la onda
El andlisis de Fourier determina que cualquier

funcién periédica, f(x)=f(x-A), con k=2m/ A, puede

ponerse como combinacion lineal de ondas planas. Valle

w= Ae'™™ = Acos(kx - wt) + isen(kx - wt)) Figura 1.1

longitud de onda Cresta

En 1865 Maxwell postula sus cuatro famosas ecuaciones, unificando la electricidad, la éptica
y el magnetismo, y llegando a la conclusion de que la luz es una onda electromagnética:

§ E «dS = ) , las fuentes del campo eléctrico son las cargas, en el vacio, 0.
&g

j3 B-dS = 0, no existen monopolos magnéticos.
dés
dt
giﬁ dr = ul + pE %, las corrientes y las variaciones del campo eléctrico producen campos
magnéticos. En el vacio la 1=0., pgeoc? = 1.

§S Eedr = - , las variaciones del flujo magnético producen campos eléctricos.
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En el vacio, quedan ecuaciones simétricas, se llega a ecuaciones de onda para los campos
. . .. B #B /B FB e FE

EyB:V'B= X + A T PY :;Uogo?yv E:ﬂogoy-

La intensidad que porta una onda electromagnética segun la teoria de Maxwell viene dada
en funcién del vector de Poynting, esto es:

1 .. 1
= ;(EXB) = Ecan = ——CB; , depende de la amplitud de los campos al cuadrado, no de la

2u
frecuencia.
El espectro electromagnético, incluyendo el de la luz (380-780 nm), es:

Figura 1.2 Frecuencia, v(s™/) 3.10'%  3-10®  3.10%  3.10% 3108

Rayos Rayos X Ultravioleta ; Infrarrojo Microondas Ondas hercianas

1028810728510zt

A RS
Frecuencia, v(s™) 0,75-10% 7 0,60.10' 0,50-10' 0,40 . 107
i N

Ultravioleta X Infrarrojo

Longitud de onda, A(m) 5.1077
visible

La teoria electromagnética de Maxwell tiene varias consecuencias:

- Las ondas electromagnéticas portan energia en forma de radiacion. Un cuerpo acelerado
emite radiacion, pierde energia en el proceso.

- Como la energia va distribuida uniformemente en el frente de onda, los espectros de la
materia han de ser continuos, con lo cual un electron acelerado emitiria ese tipo de
espectro.

- Si los electrones fuesen desprendidos por un metal, por estar la energia distribuida
uniformemente en la onda, la energia cinética de los electrones arrancados deberia
depender de la intensidad de la onda, ademas deberia existir un retraso entre la llegada
de la onda y la salida del electrén, correspondiente al tiempo que el electrén tarda en
acumular la energia necesaria para abandonar el metal.

- Con la Teoria de Maxwell se creia que el edificio de la fisica estaba construido y solo
habria que adaptar los nuevos descubrimientos a la misma.

EVOLUCION DE LOS MODELOS ATOMICOS.

El primer modelo atomico conocido fue el de Demdécrito (400 aC), pero sin basarse
en hechos experimentales previos. De ahi procede la palabra atomo, que significa indivisible
en griego. Pero la teoria de Aristoteles de los cuatro elementos era incuestionable por entonces
(tierra, aire, fuego y agua), al quinto elemento se le llamé éter, se pensaba que la materia del
cielo, perfecta, era éter, tuvo su renacimiento en el experimento de Michelson-Morley.

Posteriormente John Dalton (1808), postula que la materia est4 formada por particulas
esféricas, indivisibles, inmutables, iguales entre si en cada elemento quimico. Decia que los
atomos de distintos elementos tenian diferentes propiedades. Este modelo proviene del
estudio de las reacciones quimicas, para las cuales funciona (atomo indivisible).

JJ Thomson (1897), debido a sus experimentos, postula que en el &tomo hay particulas
cargadas, es divisible. Haciendo experimentos con tubos de vacio en cuyo interior habia
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gases a muy baja densidad observo lo siguiente:
Inicialmente no se conectaba el campo eléctrico,
mediante una diferencia de potencial V.

Tras conectar el campo aparecia una linea de
distinto color en funcion del tipo de gas (un punto
0 cruz), que iba siempre a la parte positiva, al
anodo.

4 Y
Rayos catddicos Q Pantalla

Tras establecer un campo magnético, con su polo
norte (-) y su polo sur (+), el rayo iba a la parte
positiva, lo cual evidenciaba que estaba cargado
negativamente. A estos rayos se les llamoé
catddicos. Estas figuras son las 1.3.

! -
Rayos catddicos Pantalla
o

Experimentando con estos rayos, Thomson determina la relacidbn carga/masa,

posteriormente Millikan mide la carga de los electrones, con lo cual se supo que
Me=Matomoder/1837. Esto evidencidé que los atomos eran divisibles.
Evidentemente la materia tenia que contener carga, Thomson propone que el atomo es una
esfera maciza cargada positivamente, y que los electrones estan insertados en la misma a
modo de pudin de ciruelas. Thomson calculd la frecuencia de oscilacion de un Unico electron
en el caso del &tomo de hidrogeno segun la teoria de Maxwell, le daba en el rango del
visible, pero no explicaba el espectro del hidrogeno, ni la férmula de Balmer (la
espectroscopia se inicia en 1880, era un poco anterior).

Rutherford y sus discipulos, en 1911, llevan a cabo el famoso experimento que lleva su nombre.
Colocan una fuente de particulas alfa y la rodean por una pantalla fosforescente, cada vez que
un electron llegaba se veia un punto de luz verde, la mayoria de las particulas se desviaban poco,
pero muy pocas rebotaron, situdndose los destellos cerca de la fuente de particulas alfa.

Se esperaba que todas las particulas atravesaran la lamina sin desviarse, puesto que
si los atomos fueran macizos la carga positiva estaria muy repartida y las particulas alfa
no se enterarian al atravesar dicha lamina.

Analizando las desviaciones, Rutherford, llega a la conclusion de que la mayor
parte del &tomo es vacio, que existe un pequefio nucleo positivo en el centro y que los
electrones se encontraban girando alrededor del nucleo.

Analizando los porcentajes de particulas desviadas llega a la conclusién de que el
tamarfio del nlcleo es de 1014 m, frente al del &tomo 101 m. Pero este modelo
contradecia los conocimientos de la época, la todopoderosa Teoria de Maxwell:

- Una particula que da vueltas esta acelerada, como consecuencia emite radiacion y
pierde energia, con lo cual los electrones deberian caer al nucleo, el atomo seria
inestable y esto no sucedia, puesto que la experimentacién demuestra lo contrario.
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3. EXPERIENCIAS QUE LLEVAN AL MODELO CUANTICO.

En torno a 1900 existian contradicciones con la Teoria de Maxwell, que se
esperaba fueran compatibles con la misma. Eran el cuerpo negro, el efecto fotoeléctrico, la
teoria de Planck, los espectros atomicos y el modelo atémico de Rutherford.

Planck , estudiando la luz emitida por los cuerpos, se sorprendié de que la luz
emitida por todos los cuerpos dependiese so6lo de su temperatura y de que existiese
menos luz a alta frecuencia, para comenzar se plantea que la luz sélo dependa de la
frecuencia, si cumpliese la Teoria de Maxwell esa constante tenderia a cero, era lo que
esperaba, postula que la emision de energia siempre se produce en cantidades definidas
llamados cuantos, paquetes energéticos, ademas el valor de los mismos depende de su
frecuencia, E=hf, donde h es la constante de Planck de valor: h=6,63-103*J.s yf es la
frecuencia. Ademas si se aplica a las ondas electromagnéticas, se cumple que c=Af,
donde c es la velocidad de la luz en el vacio. Con lo cual una radiacion electromagnética
tendrd mayor energia cuanto mayor sea su frecuencia, f, y menor sea su longitud de
onda.

Por otra parte, se conocian los espectros de los atomos, eran discontinuos. Un
espectro es la descomposicion de una onda en todas las ondas simples que la componen,
cada sustancia tiene un espectro caracteristico. Se miden mediante unos aparatos
denominados espectrometros, que son espectroscopios que llevan una escala graduada.
Cuando un elemento irradia energia no lo hace en todas las longitudes de onda. Solamente
en aquellas de las que esta “provisto”. Esas
longitudes de onda sirven para caracterizar, por N,
las que es capaz de “proveerse”. Coinciden por
tanto, las bandas del espectro en las que emite ,,/:i’/‘ V\\/V\,
radiacion con los huecos o lineas negras del ks exitacton de un gas e hace emitr radiacién pero solo emite en clertas

tanto, a cada elemento. También ocurre que
cuando un elemento recibe energia no absorbe
espectro de absorcion de la radiacion, como si un
espectro fuera el negativo del otro.

/1
L
L

2 )

todas las longitudes de onda, sino solo aquellas de s ]

Espectro de emision y de absorcion de un mismo elemento

Los espectros de rayas son tipicos de los atomos, l0s  absercien:
de bandas de las moléculas y los continuos son | -
Emision:

tipicos de cuerpos extensos como el sol, o de las
fases de la materia condensada.
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Espectro de emision del Hidrogeno:

Diremos que el hidrageno emite, dentro del visible, en una cierta longitud de onda del naranja (6560 A), en otra del azul (4858 &), otra
del afiil (4337 &) y otra del violeta (4098 A).

Veamos los espectros de emision
del hidrégeno y del sodio:

Espectro de emisidn del sodio:

El sodio (Na) emite en el amarillo {bandas de longitudes de onda de 5896 A v 5890 &),

Los de absorcion de los mismos . | -

elementos Son: El hidrdgeno, pues, absorbe radiacion en las mismas bandas en las que la emite, es decir, absorbe en una cierta longitud de onda del

naranja, en otra longitud de onda del azul, en otra del afil y en otra del violsta,
En 1885 Balmer, estudiando el . H -
espectro del atomo de hidrégeno
se dio cuenta de que cumplia una ley, que predecia las lineas espectrales del atomo de
hidrogeno (se muestra mas abajo).
Las radiaciones que van desde el violeta al rojo se dice que forman el espectro visible,
pues procede de la descomposicion de la luz blanca.

Las lineas espectrales del hidrégeno son de Hydragen Absorpéion Spectun
derecha a izquierda: 656’6 nm, 486’2 nm, 434’1

(azul marino) y las violetas que estan a: 4102 y - I -
397’1 nm.

Hydrogen Emission Spectrum

La ecuacion que encontrd Balmer fue:

1 pck- L) R= 1007410 m, con I
A 22 n?l T ’

n=2,3,4,...., a R se la conoce como constante ' '

400nm 700nm

de Rydberg. Este hecho no podia ser explicado iiliphative
mediante la Teoria de Maxwell. B

Transition N=3 to N=2

Otro hecho que no tenia explicacion era el efecto fotoeléctrico, resulta que cuando

incidia radiaciéon sobre algunos metales, éstos desprendian electrones. Pero:

- Existia una frecuencia umbral por debajo de la misma no se emitian, recordamos que
segun Maxwell la intensidad s6lo dependia de la amplitud de onda.

- La energia cinética maxima que alcanzaban los electrones no dependian de la
intensidad de la radiacion incidente, sélo de la frecuencia.

- No existia tiempo de retardo entre la llegada de la radiacion y la emision del electron,
siempre que f>fmin, Segin Maxwell la energia iria llegando poco a poco, con los
sucesivos frentes de onda.

Einstein lo resuelve usando la hipotesis de Planck,hf = hf, + %mv?,mx = Wext + Ecmax

esto es la energia inicial de la onda se invierte en extraer el electron del metal y en
proporcionarle energia cinética. Aplica el principio de conservacion de la energia. Eso le
valié el Premio Nobel de Fisica.
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4. MODELO ATOMICO DE BOHR.

De acuerdo con estos hechos Bohr, alumno de Rutherford, postula su modelo,

teniendo en cuenta la hipotesis de Planck. Los postulados son los siguientes:

a.

Se acepta el modelo de Rutherford, los electrones giran en érbitas estacionarias
circulares sin emitir energia. Se cumple que Fe=Fc.

L . : . h
. No todas las orbitas son posibles, sino sélo aquellas que cumplen que mvr = no—= nh,
T

n ha de ser entero, y posteriormente se llamaria nimero cuantico principal. El momento
angular se cuantiza.

Los electrones pueden absorber energia o emitirla cuando pasan de una Orbita
permitida a otra, en forma de radiacion Electromagnética, cumpliendo la ley de Planck:
AE=E,-E, =hv.

A partir de esos postulados es posible deducir que los espectros son discretos, se puede
deducir la férmula de Balmer y otras. Permite calcular radios de las érbitas y sus energias.
Proporciona valores muy proximos a los predichos experimentalmente. Funciona bien para
el atomo de hidrégeno, lo explicaba a grandes rasgos, aunque no justifica sus postulados.
Tiene varias limitaciones:

No explica los &tomos multielectrénicos.

Mezcla la fisica clasica con la cuantica, no justifica porqué los electrones no emiten
energia en sus orbitas.

Con las mejoras instrumentales aparecen nuevas rayas que no explica este modelo.
Se intentan justificar proponiendo 6rbitas elipticas, pero este modelo no explicaria
tampoco los desdoblamientos que aparecian al exponer las muestras a campos
magneéticos.

No explicaba el efecto Zeeman ni el de espin, el efecto Zeeman consiste en el
desdoblamiento de cada linea en varias, a su vez cada una de las nuevas originadas
se desdobla en dos (efecto de espin).
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MODELO MECANOCUANTICO Y HECHOS EXPERIMENTALES PREVIOS.

En este estado de cosas, Broglie propone que la materia tiene comportamiento

h
ondulatorio, la dualidad es una propiedad general de la materia: 4= . B ., dado

h
que:E = hf = hv = 76 = mc?, para c=v.
Esta ecuacion permite establecer ese niumero cuéntico principal de Bohr de forma natural,
asumiendo que la onda del electrén debe ser estacionaria, una longitud de onda debe ser
un multiplo entero de la longitud de una circunferencia, 2ar = nA . Tres afios después
Davisson y Germen consiguen difractar haces de electrones, la difraccion es un fenémeno

tipicamente ondulatorio, junto con las interferencias.

Heisemberg postula el principio de incertidumbre: AxAp, > #, que determina que es

imposible medir simultAneamente y con precision dos variables conjugadas, el limite es la
constante de Planck. Una onda tiene una longitud de onda definida, pero la posicion de la
particula es indefinida. Una particula puede ser descrita como una combinacion lineal de
ondas con longitudes de onda parecidas, ocupando un espacio reducido, pero su
momento queda indefinido.

v A V4

El efecto Compton, era otra prueba de la /\
naturaleza dual de la materia, se basa en la _ _ y *QUQUAUAUA
difraccion de los rayos x a través de la materia, de

forma que en esa dispersion perdian energia y
aumentaban su longitud de onda, de forma que: . . .

h
A= —(1- cos@ ' i
Aot meC( ), su longitud de onda anterior s i
- k

era menor, © es el angulo de dispersion. .
Habia un céctel de anomalias no explicadas por ningin modelo atémico, hacia falta un
nuevo modelo que las explicara, el mecano-cuantico.

k

El principio de incertidumbre introdujo el problema de la imposibilidad de definir una
trayectoria, el concepto de Orbita no podia usarse, porque no se podian conocer
simultdneamente la velocidad y la trayectoria del electron. Schrédinger inspirado en la
teoria de De Broglie propone que las particulas pueden ser definidas mediante una funcion
de onda, que vibra alrededor del nucleo:

W Y Y Y
_ﬂ @(2+@2+&2)+V(x,y,z)‘l’:E‘P

O es la llamada funcién de onda, cuyo cuadrado por el volumen representa la posibilidad
de encontrar al mismo en ese volumen.

E es la energia del electron,

V es la energia potencial del electron en un punto del espacio.

El concepto de orbita es reemplazado por el de orbital, lugar del espacio donde existe una
probabilidad del 99% de encontrar al electron.

Las soluciones de la ecuacion de onda dependen de cuatro parametros, son unas
funciones matematicas que dependen de cuatro variables enteras: n,I,m y s. Cuando
hablamos de numeros cuanticos nos referimos a las funciones de onda que representan.
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Matematicamente solo se puede resolver la funcion de onda del hidrégeno, para atomos
mas dificiles se usa la aproximacion de Hartree-Fock.

- nes el numero cuantico principal y solo puede tomar los valores 1,2,3,4,..... Determina
la extension de la region, la capa o nivel de energia.

- |l es el numero cuéantico secundario, toma valores desde 0 hasta n-1. Determina la
forma del orbital, los subniveles de energia, los tipos de orbitales, que puede haber en
cada capa o nivel.

- m es el nimero cuantico magnético, toma valores desde —| hasta +l. Determina la
orientacién del orbital, esto es si esta dirigido segun el eje x, el y 0 el z, en un sistema
de referencia cartesiano. Indica el nUmero de orbitales de cada tipo que hay en cada
capa o nivel.

- S es el numero cuantico de espin, se dice que depende del sentido de giro del electron,
vale %2 0 -%2, aunque no tiene sentido hablar de rotacion de una onda, por ello se habla
de momento magnético intrinseco del electrén.

Los orbitales s(I=0) tienen forma esférica, los p (I=1) tienen forma lobular, los d (I=2) tienen
forma de lobular asimétrica y los f(I=3) tienen aspecto multilobular asimétrica. Ejemplos:

La imagen de los orbitales empleada habitualmente por los quimicos consiste en una
representacion del orbital mediante superficies limite que engloban una zona del espacio
donde la probabilidad de encontrar al electron es del 99%. La extension de estas zonas
depende basicamente del nimero cuantico principal, n, mientras que su forma viene
determinada por el nUmero cuantico secundario, .

e¢Los orbitales s (I=0) tienen forma

esférica. La extension de este T

orbital depende del valor del ) I -
namero cuantico principal, asi un

orbital 3s tiene la misma forma pero —A
es mayor que un orbital 2s. -

1sin=1 Zsin=2 Ain=3
eLos orbitales p (I=1) estan . = ‘ =
formados por dos l6bulos idénticos _ - _
que se proyectan a lo largo de un eje. La zona de unién de ambos Iébulos coincide con el
nacleo atémico. Hay tres orbitales p (m=-1, m=0 y m=+1) de idéntica forma, que difieren
so6lo en su orientacion a lo largo de los ejes x, y 0 z.

t=1 A

m=+1 m=1 ==
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e¢Los orbitales d (I=2) también estdn formados por l6bulos. Hay cinco tipos de orbitales d (que
corresponden a m=-2, -1, 0, 1, 2)

eLos orbitales f (I=3) también tienen un aspecto multilobular. Existen siete tipos de orbitales f
(que corresponden a m=-3, -2, -1, 0, +1, +2, +3).

La potencia del modelo ondulatorio radica en que es capaz de explicar toda la tabla periddica, no
solo el &tomo de hidrogeno.

43



Podriamos dibujar los primeros orbitales del atomo, hasta el 3s, de la siguiente forma:

2s orbital Nucleo

“Wiz00. 12)

2p orbital

W13.00.-12)

1s orbital \

3s orbital

Los orbitales p son perpendiculares entre si. Podemos ver las funciones de onda de los

electrones, en funcion del orbital en que se encuentran. Hay que recordar que los electrones no

son puntuales como se han indicado, sino que serian funciones de onda que ocupan el orbital,
entre los orbitales hay espacios vacios, llamados nodos, donde la funcién de onda vale 0. Por

ejemplo entre el 1s y el 2s hay un espacio vacio, entre el 2s y el 3s también, etc.
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6. PARTICULAS SUBATOMICAS.

Segun el modelo estandar, las particulas elementales son las que no se pueden dividir
mas, se llaman quarks.

PARTICULAS
ELEMENTALES

quarks
no se observan individualmente

Forman parte de particulas
mayores (hadrones)

quark d quark u

neutrino
del electron
neutrino

del muon

12 familia

[ ey 2° familia quark s quark c

quark b quark t

A g R e
gluon hosones \

nt ccid nteraccién W+ W, 2
gravitatoria) fuerte) (interaccion débil)

Los quark u, c, ttienen carga 2/3 y los d, sy b tienen carga -1/3 (de la carga del e°).
Los hadrones experimentan las interacciones fuertes, los leptones no.

Se postula la existencia de antimateria, cada particula tiene su antiparticula correspondiente, los
bariones estan constituidos por tres quarks o tres antiquarks y los mesones por un quark y un
antiquark.

Los bariones son fermiones y los mesones son bosones.

7. PRACTICA. Ensayos a la llama: acido bérico y cloruros de cobre y estroncio.
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PROBLEMAS DE PAU DEL 2025.

1. Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Una de las posibles combinaciones de los niUmeros cuanticos del electron diferenciador del atomo de B es
(2,1,0,-1/2). VERDADERO, la configuracién electrénica del boro es : 1s? 2s? 2p?!, luego su electrén mas
externo esta en el nivel 2, n=2, I=1, con lo cual ml puede ser -1, 0 6 1 y su espin ¥ o -1/2, con lo cual es
correcta.

b) Los electrones que se encuentran en los orbitales 2p tienen la misma energia. VERDADERO, la energia
gueda fijada por los dos primeros niameros cuanticos, n y |, esos electrones son degenerados, sélo tienen
distinta orientacion y espin.

C) El atomo de oxigeno tiene dos electrones desapareados en los orbitales 2p. VERDADERO, la estructura
electrénica: 1s? 2s? 2p*. Segun el Principio de Hund, quedan dos desapareados.

d) Los elementos situados en el grupo 13 de la tabla periédica tienen distinto nimero de electrones en la capa de
valencia. FALSO, un grupo de elementos se puede definir como aquellos elementos con igual nimero de
electrones en su capa de valencia, eso determina las propiedades quimicas similares que exhiben.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2024.

1. Dados los elementos A, B y C, con nimeros atémicos: A (Z = 11), B (Z =16), C (Z = 37).
a) ¢ Cudl seré el niumero de oxidacién mas probable para los elementos A y B? Razénelo en base a su
configuracion electronica. Sol(para A=+1, para B=-2, estructuras electrdnicas).
b) Indique, razonadamente, si (4, 0, 0, +%) puede ser un conjunto de nimeros cuanticos valido para el electréon
mas externo del elemento C. Sol(No, la estructura electrénica de C termina en 5s*: (5,0,0,1/2))
¢) Ordene, razonadamente, de menor a mayor radio atomico los elementos A, By C. Sol (Re<Ra<Rc).

2. a) Justifique si son posibles las siguientes combinaciones de nimeros cuanticos: (2, 0, 3, -¥2); (3, 1, -1, -%2).
b) Dados los elementos X e Y, cuyos valores de Z son 20 y 25, respectivamente, identifiquelos basandose en sus
configuraciones electronicas.
¢) Razone si X tendra mayor o menor radio atbmico que Y.

3. Dados los elementos A (Z=19) y B (Z= 36):
a) Escriba las configuraciones electrénicas de los atomos en estado fundamental indicando el grupo y periodo al
gue pertenecen en el sistema periédico.
b) Justifique si los siguientes nimeros cuanticos podrian corresponder al electrén diferenciador de alguno de
ellos, indicando a cual: (5, 1, -1, +%); (4, 0, 0, -%2) y (4, 1, 3, +%4).
c¢) Justifiqgue cual de los dos elementos tiene mayor tendencia a formar iones.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2023.

1. a) Razone a qué grupo del Sistema Periédico pertenecen los elementos cuyo ion mas estable es aquel que resulta
de la pérdida de un electron.
b) Indique un conjunto de ndmeros cuanticos para un electron que se encuentra en un orbital 5d.
c) Ordene en orden creciente de energia los orbitales para los siguientes grupos de nimeros cuanticos:
(4,0,0,+1/2); (3,2,1,-1/2); (2,1,0,+1/2); (4,1,0,+1/2).

2. Escriba la configuracion electrénica y el simbolo del primer elemento del Sistema Periddico
con:
a) Los orbitales 2p llenos.
b) Un dnico electrén en un orbital d.
¢) Un anico electrén en un orbital p y que tiene los orbitales d llenos.
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PROBLEMAS DE PAU DEL 2022.

1.- Indique para el is6topo ©%30Zn:

a) El nimero de protones, electrones y neutrones que tiene.

b) Un conjunto posible de nUmeros cuanticos para su electrén diferenciador.
c) Elion mas estable que puede formar.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2021.

1.- Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Los electrones de un mismo orbital tienen el mismo ndmero cuantico de spin. Sol (falso,
uno tiene que tener %2y otro -1/2, tienen que cumplir el principio de exclusién de
Pauli)

b) En el &tomo de oxigeno no existen electrones desapareados. Sol (falso, la configuracion
electréonica del oxigeno termina en 2p#, segun el principio de Hund, tiene dos
electrones desapareados)

c) Los elementos del grupo de los halégenos tienen un electrén desapareado. Sol
(Verdadero, la configuracién electrénica de los halégenos termina en 2p®, segln el
principio de Hund, tiene un electron desapareado)

PROBLEMAS DE PAU DEL 2020.
1.- Dado un elemento de nimero atémico 20:

a) Escriba los nimeros cuanticos para los electrones de su capa de valencia.
Sol(4,0,0,1/2).

b) En base a los numeros cuanticos, explique cuantos orbitales hay en su subnivel 3p
y cuantos electrones caben en él. Sol (Hay 3, caben 6).

c) Justifique cudl seria el ion mas estable de este elemento. Sol: Ca?*.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2019.

1.- Para los siguientes grupos de nimeros cuanticos: A(4,2,0,+1/2); B(3,3,2,-1/2); C(2,0,1,+1/2);
D(2,0,0,-1/2).
a) Indigue cuéles son posibles y cuales no para un electron en un &tomo. Pos (A y D).
b) Para las combinaciones correctas, indique el orbital donde se encuentra el electrén. Sol (d
ys)
c) Ordene razonadamente los orbitales del apartado anterior en orden creciente de energia.
Sol (d>s).

PROBLEMAS DE PAU DEL 2018.

1.- La configuracién electrénica del Gltimo nivel energético de un elemento es 4s? 4p3. De
acuerdo con este dato:
a) Deduzca, justificadamente, la situacion de dicho elemento en la Tabla Periodica. Sol (As).
b) Escriba una de las posibles combinaciones de nimeros cuanticos para su electrén
diferenciador. Sol: (4,1,0,1/2)
c¢) Indique, justificadamente, dos posibles estados de oxidacion de este elemento. Sol (+3, -
3).
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2.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) El nUmero cuéntico m para un electrén en el orbital 3p puede tomar cualquier valor entre
+3y -3. Sol (Falso).

b) El nimero de electrones con numeros cuanticos distintos que pueden existir en un
subnivel conn=2y{=1es de 6. Sol (Verdadero).

c) Los valores de los numeros cuanticos n, £ y m, que pueden ser correctos para describir el
orbital donde se encuentra el electron diferenciador del elemento de nimero atémico 31,
son (4, 1, -2). Sol (Falso).

3.- Conteste de forma razonada a las siguientes cuestiones:
a) ¢ Cuantos orbitales hay en el nivel de energia n = 2? Sol (4, 1s y 3p).
b) ¢ Cudl es el numero maximo de electrones que puede encontrarse en el nivel de energia n
= 3? Sol (18 electrones).
c) ¢En qué se diferenciany en qué se parecen los orbitales 3px, 3pyy 3pz? Sol (misma
energia y diferente orientacion).
4.- Sean los siguientes orbitales: 3p, 2s, 4p, 3d.
a) Ordénelos justificadamente de forma creciente segun su energia. Sol ( 2s<3p< 4p< 3d).
b) Escriba una posible combinacién de numeros cuanticos para cada orbital. Sol ((2,0,0,1/2);
(3,1,0,1/2); (4,1,0,1/2) y (3,2,0,1/2))
c) Razone si el 3p y el 4p son exactamente iguales. Sol(No, el 4p tiene mas energia que el
3p y entre ambos existe un nodo, una regién prohibida).

ALGUNOS PROBLEMAS DE PAU DEL 2017.

1.- Un atomo tiene 34 protones y 44 neutrones y otro atomo posee 19 protones y 20 neutrones:
a) Indique el nimero atémico y el nimero masico de cada uno de ellos. Sol (Z=34, A=78;
Z=19, A=39).
b) Escriba un posible conjunto de nimeros cuanticos para el electron diferenciador de cada
uno de ellos. Sol ((4,1,-1,1/2) y (4,0,0,1/2)).
¢) Indique, razonadamente, cudl es el ibn méas estable de cada uno de ellos y escriba su
configuracion electrénica. Sol (Se 2-, K+, [Kr], [Ar]).
2.- Para un atomo en su estado fundamental, justifique si son verdaderas o falsas las siguientes
afirmaciones:
a) El nimero maximo de electrones con un niumero cuantico n=3 es 14. Sol (Falso).
b) Si en el subnivel 3p se sitlan 3 electrones habra un electrén desapareado. Sol (Falso).
c) En el subnivel 4s puede haber dos electrones como maximo. Sol (Verdadero)
3.- Sean las siguientes combinaciones de numeros cuanticos para un electrén:
) (1,0, 2, -%); 1) (5,0, 0,%); lll) (3, 2, -2, -%2); IV) (0, 0, 0, ¥2)
a) Justifigue cual o cudles de ellas no estan permitidas. Sol (I, IV).
b) Indique el orbital en el que se encuentra el electron para las que si son permitidas. Sol (ll,
5s; Ill, 3d).
c) Ordene, razonadamente, dichos orbitales segun su valor de energia creciente. Sol
(5s>3d).
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TEMA 2. SISTEMA PERIODICO DE LOS ELEMENTOS.

1. NECESIDAD DE UNA CLASIFICACION DE LOS ELEMENTOS QUIMICOS.
Segun las teorias antiguas todo estaba formado por tierra, agua, aire y fuego
(Empédocles, Aristoteles afiade el éter).
Fue Robert Boyle el primero que describe a un elemento como una sustancia basica
gue no puede descomponerse en otras mas sencillas, llam6é compuestos a las demas.
Entonces incluso el CaO se consideraba un elemento.

— - Ante un maremagnum de elementos, habia que
Lf'.d = 'L’:::Doh;'?'.'e' T30k [outre [P clasificarlos como fuese, los primeros intentos fueron las
itio Lor alclo CaS0, RaE so. || triadas de Débereiner, el tornillo teldrico de Chancourtois,
g aC . |orC . |H5e
Sodio |- qy|Estroncio| 2 o8 [Seleniol 20 | | |as octavas de Newlands (1863),..
Potasio b%’H Bario g;(él'i% Telurio ?;Eﬁ
R I Li-r
| Bg=9 B=11
Li [ Be [ B c N ) F \"\“*\c =12
69 90 08 120 140 60 190 =19 (.):'1‘5__‘__/&(51_5--‘ =
Na=2sl=t " |
Na | Mg | & | si [P [ s |[a S Mgzes Az |
230 || 243 | 270 || 281 || 310 || 321 || 355 ’\ Si=28
K Ca K=39 @ S=3p P=a1
390 || 400 S b
|
Por fln, Mendelelev o grupo | grupo Il grupo lll gn:‘;:{o v gr:pov grupo VI grupo VII grupo VIIl
lla s, o e H RH RH -
(1871)dy M:(;Ygqu’ sergr?(r)]nen R,0 RO R,0, R0: R,Ozs Ro§ R,0, RO,
una ordenaci a
pesos atémicos crecientes, S| et
se ljn Ia masa atémica se 2 Li=7 Be =94 B=11 C=12 N=14 0=16 F=19
g X X 3 ! 3 Na =23 Mg=24| Al=273 Si=28 P=31 $=32 Cl =355
suele atf”bwr al primero ). 4 |k=39 |ca=40 |--sm |mi=48 |v=51  |cr=52 [Mn=55|re=56co=59,
porque fue un poco mas alla Ni = 59, Cu = 63
de Meyer. Mendeleiev 5 (Cu=63) Zn=65 -=68| -=72| As=75| Se=78| Br=80
predice las propiedades de 6 |Rb=85 [Sr=8 [2Yt=8 |Zr=9 |Nb=94 [Mo=96 |-=100 [Ru=104,Rh=104,
. . Pd = 106, Ag = 108
elem,entos IneXISte_r_]t_eS’ 7 (Ag = 108) Cd =112 In=113 Sn=118 Sb = 122 Te = 125 J=127
llaméandoles eka-silicio, eka- 8 |Cs=133 [Ba=137 |i=138 |2ce=140 = L e
germanio,... 9 (-) - = 13 £ 5 A
Posteriormente al 108 |1 = Er=178 |2a=180 |Ta=182 |w=184 |- 0s = 195, Ir = 197,
descubrirse los mismos, se Pt =198, Au =199
Ien IaS ro iedadeS 1 (Au = 198) Hg = 200 Tl =204 Pb = 207 Bi = 208
Cump p p 12 = = Th=231 |- U =240 - SR D

predichas, lo que dio gran
prestigio al quimico ruso.
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Moseley estudiando las longitudes de onda mediante la difraccion de los rayos X,
observd que eran menores a medida que avanzaba en la tabla periddica. Este
descubrimiento permite la ordenacién actual en funcién de los nUmeros atbmicos crecientes.

elementos

<— elementos p —

elementos f | elementos d
3456 A8 WL 08 4T 12113 14 15 16 17 18

<« S —>|

i 2
1 ns?np*  x=1,2..6

ns
1
2
He

H |ns?
3|4
ol S|67|8]9(10
ek BIC|N[O|F|Ne
Nl ns?(n -1)d* x=1,2..10 13114 (15| 1617 | 18
i ALLSE| P [ S |cl|Ar
e 21 22. 23124 (25 126 (27 | 28129 (30| 31|32 1333435 36
ns2(n —2)Fx x=1.2.. 14 Sc [ Ti |V [Cr |Mn|Fe [Co|Nilculzn|Ga Ge [ As | Se [ Br | Kr
37 | 38
; 39 (40 | 41 |42 (43 144 | 45 | 46 |47 | 48 | 4
o 9| S0 [ 51 [152°( 53 [ 54
“ 5; 5[\7 _ LANTANIDOS\| Y| /Z0 [Nbi[Mo | Te | Ru [ Rh | Pd [Ag (Cd | In [sn | sb|Tel | [ xe
59 (60 161 (62|63 6465|6667 68697071 (72 73 | 74 | 75
76 (77|78 |79 | 80|81 | 82 | 83 |84
Cs [Ba [Lla |Ce|Pr[Nd|Pm|Sm|Eu|Gd|Tb Dy | Ho | Er |Tm | Yb [\Lu | Hf | Ta | W | Re |©s | Ir { Pt [Au Hgi) T | Pb | Bi | Po /8\: gg
87188 (8919091 (92193 |94 |95[96 (979899 100 101102 |103
104/105106/107(108 (109 110 111 3 e £ 2
Fr | Ra | Ac [Th|Pa | U [Np|Pu [Am|Cm | Bk | Cf | Es [Fm [Md|No Lr | Rf IDbf Sg | Bh | Hs | Mt [Uun|Uuu % % % "a;
= (] 2
2 58 =
2 2 5 8
wv ==
a

SOIAIONOFYYD
SOIAIONIDOYLIN

2 .
o S L ACTINIDOS —— | L METALES DE TRANSICION
METALES ALCALINOTERREOS

METALES ALCALINOS

2. NUCLEO ATOMICO.

En el nacleo atbmico existen protones y neutrones. Entenderemos como ndamero
atomico, Z, el nimero de protones del ndcleo, que coincidird con el de electrones si el &tomo
es neutro. A N le llamaremos nimero de neutrones y a la suma de ambos lo llamaremos

ndmero masico. De tal forma que A=Z+N .
Distinguiremos entre atomos isétopos (=Z, distinto N), atomos isébaros (=A, distinto

Z) e isoelectrénicos (igual nimero de electrones).

La unidad de masa atomica, u, en principio fue la del atomo de H, pero después por
razones de precision se adopté como 1/12 parte del &tomo de C-12, y a eso se le llamé 1 u.
Se puede obtener sumando las masas de todas las particulas que constituyen el atomo.
Como existen isotopos, la masa que figura en la tabla periddica, es una media ponderada
de todos los que existen, por ejemplo, la del magnesio, tiene tres isétopos, el 23'98 (78'6%),
24,98 (10°1%) y el 25’98 (11°3%), se realiza esa media:
m=23'98:0'786+24’98-0'101+25’98-0'113=24"31 u.

A través de bombardeos de neutrones, se han descubierto nuevos elementos que
dejan la puerta abierta a la continuidad de la tabla periodica.

La notacion usual, por ejemplo para el anion oxigeno, es: 1502, donde 8 es el nimero
atomico, 16 es el nimero masico y 2- indica que es un ién y tiene 2 electrones de mas, es
decir tiene 10 electrones, puesto que tiene 8 protones en el ndcleo. Si en esa notacion en
la parte superior derecha no pone nada, es un atomo y tendra el mismo nimero de protones

que de electrones.
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3. ORDEN ENERGETICO PARA LOS ELECTRONES DE LOS ATOMOS.

La energia de un electron venia dada por su funcidon de onda, que dependia de
cuatro parametros llamados nimeros cuénticos: n que soélo podia valer nimeros naturales
distintos de cero, | que adoptaba valores entre 0 y n-1, dando cuenta de los tipos de
orbitales, mi o m, que daba cuenta de la orientacion de los orbitales y s6lo podia tomar
valores entre -l y |, y s que era el espin intrinseco del electron y sélo podia valer ¥2 6 — %.
A veces cuando n=1 se la llama capa K, cuando n=2 se le llama capa L, cuando n=3 se le
llama M,....

La forma en que se distribuyen los electrones en el atomo se habia visto antes del
advenimiento de la mecanica cuantica, asi Pauli habia establecido su principio de
exclusion segun el cual no podia haber dos electrones en el mismo atomo con los cuatro
nameros cuénticos iguales, pero eso es obvio, porque no puede haber dos electrones con
la misma funcién de onda. Cada orbital tiene como maximo dos electrones, segun el
Principio de Pauli.

Segun el Principio de Minima Energia, los electrones /.

. , . , [ EL DIAGRAMA DE MOLLER
se van colocando en los niveles de minima energia -
El diagrama de Méller es un

disponibles en el atomo, esto es, en el orbital de menor | método rapido para determinar
energia que quede disponible. La energia de un orbital £ omenide lenado elechibnico

segiin su energia creciente.

viene dada por la suma de los dos primeros numeros
cuanticos n+l. La energia de un orbital sera mayor cuanto
mayor sea la suma de n+l. En caso de que la suma n+l
coincida, tendra menos energia el que tenga menor n.
Primero se llenan los que tienen el n+l mas bajo. Existe una
regla nemotécnica que es el diagrama de Moller ( también
regla de Madelung), que se muestra en el gréfico de la
derecha.

Segun el Principio de maxima multiplicidad de Hund,
los electrones se distribuyen con espines paralelos o desapareados, siempre que sea
posible, por ejemplo, si hay tres electrones en un orbital p, se colocaran asi:

El nitrégeno es paramagnético al tener 3 electrones desapareados, es decir, es
atraido débilmente por un iman.

N: 1s 25 2p
157 2s? 2p?

- -~ - T. -~
A -
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4. CONFIGURACIONES ELECTRONICAS.

Es el modo en que se situan los electrones en la corteza de los atomos. La
capacidad maxima de cada capa es 2n2. La notacion y la capacidad maxima de los

orbitales se muestran a continuacion:

n=1 orbital 1s? 2e
n=2 orbitales 2s? 2e
2p° 6e
n=3 orbitales 3s? 2e
3p® 6e
3d10 10e
n=4 orbitales 4s? 2e
4pb 6e
4410 10e
4f14 14e

en s?p°b.

Los cientificos se
dieron cuenta de que cuando
la Gltima capa tenia ocho
electrones los elementos eran
mas estables, por ello todos

total

total

2e

8e

total 18e

total 32e

Por ejemplo para el calcio, cuyo Z=20 la configuracion electronica completa seria:
Ca(Z=20): 1s2 2s2 2p°® 3s2 3pb 4s2. A veces se coloca reducida de la siguiente forma: [Ar]
4s2., [Ar] es la configuracion electronica del gas noble mas cercano, que termina siempre

. Mg
los elementos tienden a Bl e e e i e T
ganar, perder o compartir & | S 7|V @ unlrelcol N |lan
electrones hasta tener una | & A3d 45" | 3d°4s° | 3d° 45" | 30 4s’ | 3d° 4s° | 3d AS‘ISd’ds A3d & 3q 4'|3d" 45’
38 |39 |40 | 41 | 42 | 43 | 44 | 45 | 46 | 47 | 48
i To ANi St | Y | Zr | Nb (Mo | Te |Ru! Rh | Pd | Ag | Cd
conflkt;:jluramon electrrc])nlca 50 | ag |adtse | agts | a st [aghse | adtse | adise | ad® [aghe|ag®se
esta e, esto es, ocho LY 3 Iy R U A R S T T e A T )
Ba |*la| Hf | Ta | W. [ Re | Os ' Ir | Pt | Au | Hg
qlti 6 | 5d'6s’ | 565" | 50° 6 | 5 6s” | 50°6s” | 5d° 65" | 5’65 | 5’ 6s' |5d" 6s'| 5" B’ 65°
electrones ?n la U|t_|m,a _Capa' 88 | 89 | 104 | 105 | 106 | 107 | 108 | 109 | 110 | 111 | 112
*% |
Segun el Principio de B[ N Ih s ) B L e Mt.le Rg  Uub |
Maxima Multiplicidad de s TSO [ 60 [ 6T [ 62] 63| A A R
H Lantanidos Ce | Pr|Nd|Pm  Sm | Eu| Gd Tb | D Ho | Er | Tm | Y Lu
Hund, cuando hay orbitales e R P e e P e A e
i i i #[ 90 | 91 | 92 [ 93 94 |95 [ 9 | 97 [ 98 | 99 | 100 | 107 | 102 | 103
del mismo t|p0 con Ia misma Actinidos Th |Pa | U | Np ' Pu|Am  Cm | Bk | Cf | Es | Fm_ Md | No | Lr |
en ergl’a los electrones 6a° 757 |sFed 76| 5r6d 7| 1'6a'7s" 5F° 767 | 5 75 [5Fea'rgt) 5F 75 [ 575 | 5 76?5 st 5f 76?51 76° 5f6d)
b

tienden a situarse con el

mayor desapareamiento posible, por ello, los subniveles son méas estables cuando estan

llenos, semillenos o vacios.

Cuando tengamos iones tendremos que quitar o poner electrones segin convenga.

Para establecer la configuracion electronica definitiva se sigue el principio de
Aufbau, cumpliendo ademas los principios de Pauli y Hund.

La configuracion electronica real se muestra en la tabla.
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5. ORDENACION DE LA TABLA PERIODICA.
Los elementos se ordenan segun su numero atémico, en periodos o filas (horizontales) y
grupos o columnas (verticales). Tenemos la forma corta que es la usual o la larga:

(1A [aTme] J7 I T f ) R ETTED wrﬂvus vig_ [ 1 [B [mA Al va gm!wm‘vum

| ‘ - (T

2T ] & T [ (a5 6 7 8]9w0[n12]13[1a]15]16]17 18]
) o VR %

He

T P e ey o BT sg 110

NI O Ne.

13 | 14 (158 118

T e Al | Si [§ Ar

‘2 Bl2u]25[26]27[28[29[30]31]32]33] 34 1354 36

VICrJMn Fe}(o Ni | Cu|Zn|Ga Ge|As|Se Kr

39| *40 alalas 45 | 46 | 47 [ 48 [ 49 [ 50 [ 51 | 52 54

|S|Rb Sr| Y Zr Nb Mo Tc Ru | Rh| Pd Ag| Cd In Sn Sh|Te | I Xe
[~ 1755 56 | 57 | 58 |59 60| 61]62]63]|64]|65]66]67|68]69 73|74 75176777879 80 83 | 84 86
|6 (s|BalaCe|Pr Nd],Pm Sm | Eu\Gd Tb Dy Ho Er [Tm|Y b‘Lu Hf [Ta|W Re | Os | Ir | Pt Au|Hg| TI Pb BIL Rn
187 (88 (89 |90 |91 | 92| 93 |9 |95 9% 1001011102 103 | 104|105 106 | 107 | 108|109 | 110 [ 111 | 112 113 | 114 115 [ 116 | 117 [ 118
|7 ] Fr|Ra|Ac ﬂ\rjl_Pal_Ué‘Ng Pu |Am|Cm Bk (f \Fm\Md No{Lr Rf | Db| Sg | Bh | Hs | Mt  Ds | Rg Uub Uut/UuqUuplUuh - [Uuo

6. PROPIEDADES PERIODICAS.

Las propiedades periédicas dependen del nimero de electrones de la ultima capa,
capa de valencia. Mientras en el hidrégeno la energia de los orbitales es la misma dentro
de la misma capa, en los atomos polielectrénicos varia, porque cuando hay muchos
electrones hay repulsiones, para corregir esto se emplea la carga nuclear efectiva, Z*,
efecto pantalla, en vez de trabajar con Z. Al aumentar Z también lo hace Z*, por ello

usamos la ley de Coulomb modificada: F = = ——, la fuerza de atraccion sigue aumentando

cuando aumenta Z, al menos en los elementos representativos.
Las reglas de Slater permiten calcular Z*=Z-0, son mas propias de un primer curso
universitario sobre quimica general. Son las siguientes:
- Los orbitales se ordenan por nUmeros cuanticos en grupos: 1s/2s2p/3s3p/3d/4s4p/4d..
- Un electron del mismo grupo apantalla 0,35, excepto cuando es 1s (0,3).
- Siun electrén es nsp todos los electrones de la capa inferior apantallan 0,85.
- Siun electron es nd o nf todos los electrones de la capa inferior apantallan 1.
- Siun electrén es nd o nf todos los electrones de capas inferiores apantallan 1.
- Siun electron esta en una capa, los de capas superiores no le apantallan.

1- Radio atémico e idnico.

AI Sel' |OS Sentido de crecimiento dae radios atomicos Radio atémico (pm)
electrones ondas, A I TR g o s
definiamos los £ S os e o o R '

; 2 e me 2® 9® 29 39 I I 250 1 f
orbitales como Sug g A rg ity g Ay G P |
regiones con un 99% 8- S E e o S L0 L S Y
. : d 1o AL A Wi
de probabllldad de 227’ w) 135’ w37J ) mo) 114 m ' ""Jq‘."“ﬂ il
Z Rb St In sn Te I Xe 10044 1Y% Br
creonraoeorcn | D DD DS L
Cs Ba Bi Po At Rn
Se adopta el Crlterlo 763) 22) ‘\71) 77;. 170) Téd) 1L2J 1403 DO 10 20 36 40 50 60 7'0 80 Qb

de definir el radio kbl
atomico como la mitad de la distancia entre dos atomos (se hace con rayos X). El radio
atomico crece cuando avanzamos en una columna o grupo, vamos subiendo una capa
electronica mientras bajamos. En un mismo periodo los electrones estan en la misma
capa, al irse llenando la misma, el radio va disminuyendo un poco, porque va
aumentando el numero de protones del nucleo, la fuerza de atraccion va aumentando de
acuerdo con la ley de Coulomb y la carga nuclear efectiva.
Los radios i6nicos varian de igual forma que en los atomos, en el caso de los
positivos hay una disminucion importante en el primer grupo, el perder un electron
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supone tener una capa menos, pero con mas protones. El radio es mas pequefio que
el del gas noble anterior. En el caso de que los iones sean negativos, aumenta, ya que
tiene los mismos protones y mas electrones. Los cationes tiene menor tamafio y los
aniones mayor tamafio que el &tomo neutro de procedencia.

2- Energia de ionizacion.
El, es la minima energia necesaria para arrancar un electrén de la capa de valencia
a ese atomo en estado gaseoso y fundamental, a veces llamada entalpia de primera
ionizacion, segunda,,... Por ejemplo:

+ - —-F|=2’ - A i
H(g) + El -------------- H*(g) + e AHe=EI=2175.1018 J, endotérmica.
; 2 Energia de ionizacion de los elementos en kJ/mol. Los valores
EI Valor pOSitiVO 1 La energfa de ionizacién de un periodo mas altos de la energia de ionizacion (kJ/mol) 18
indi h : H aumenta de izquierda a derecha. se representan con fondo mas oscuro.
1
Indica qu_e_ ay 112 2 La energia de ionizacién de un grupo B b 15016 17
& * lisminuye de arriba abajo. J ¢ Y s >
que suministrar o u disminuye de arriba abajo 5 “ 5 o =
energ I'a 520 899 800 1086 1402 1313 1681
- nN |2M 13 14 15 1% 7 18
3| Na g | Al Si P S cl Ar
Au menta 496 738 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 577 786 1012 1000 | 1251 1521

. 19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 N 32 a3 34 35 36
hacia laderechay ,["x [Tca ['se | nil v | cr Rl Rl o S o o As | se | Br | kr

H H 419 590 633 659 651 653 77 762 760 737 745 906 579 762 947 941 1140 1351
haCla arrlba, en 37 38 39 a0 a 42 a3 a4 a5 a6 a7 a8 49 50 51 52 53 54

. . 5| Rb Sr Y Zr Nb | Mo Tc Ru Rh Pd Ag cd In Sn Sh Te 1 Xe
Se ntl do Contrarlo 403 549 600 640 652 684 702 710 720 804 m 868 558 708 834 869 1008 170
- ya - 55 56 72 73 74 75 76 77 7% 79 80 8 82 |83 84 85 86
al radio atomico. 6| cs | Ba Hf | Ta | W | Re | Os | ir [Pt [Au|Hg | T | Po| Bi | Po| At | Rn
376 503 658 761 770 770 840 800 870 870 1007 589 715 703 812 920 1037
En un gru po 87 88 104 105 106 107 108 109 10 m "2 113 14 18 1"eé "7 118

- - . 71 B Ra | Rf Db S Bh Hs Mt Ds R, Ci Nh Fl M L T
disminuye hacia - ] | : ) il bl 5

abajo, porque el electron de la ultima capa esta mas lejano, segun la Ley de Coulomb.
En teoria en cada elemento existen tantas energias de ionizacién como electrones

tenga, la primera es menor que la segunda, ésta menor que la tercera y asi

sucesivamente. La razon es obvia, la carga neta positiva cada vez es mayor.

3- Afinidad electrénica.

Quitando las excepciones (gases nobles), es la energia que desprende un atomo en
estado gaseoso y fundamental, al capturar un electron, por ello suele ser negativa para
los no metales, segun el convenio de la entalpia. Por ejemplo:

F(g) + 1e -—------------- F(g) + AE . AHae= AE=-5'76.101° J, exotérmica.

Es mas dificil generalizar(N, nitrdgeno), varia como la energia de ionizacion, es decir,
aumenta hacia la derecha y hacia arriba. La razén es que cuanto mas pequefio es el
atomo, mas fuertemente ligado queda ese electron, con ello, la afinidad electronica sera
mas grande, en valor absoluto, por ejemplo, la del flior es de -328 KJ/mol.

'y

Electroneqatividad.

Es la medida de la atraccién de un atomo sobre el par de electrones mediante los
cuales esta enlazado a otro atomo. En la escala de Mulliken se mide como:

EN(Mulliken) = E*AE  Sin embargo hoy se usa la escala de Pauling, EN(Mulliken) =

3,15 - EN(Pauling), basada en la polaridad del enlace, de 0’7 (Cs y Fr) al 4 (F). Debido a
esa proporcionalidad, tiene que variar como la afinidad electronica, aumenta hacia la
derecha y hacia arriba. El caracter metalico es la propiedad inversa a esta.
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PROBLEMAS DE PAU DEL 2025.

1.. Escriba las configuraciones electronicas de los siguientes elementos:

a) El elemento del grupo 14 con menor caracter metdlico. Seguiremos el diagrama de Moeller para escribir la
estructura electrénica, que refleja el principio de Aufbau o de minima energia. Un elemento se considera
metal cuando tiende a formar cationes, eso se favorece cuando los &tomos tienen mas radio y menos
electrones en la Ultima capa. Con esa premisa el que tendra menor caracter metalico sera el que tenga menor
radio, el carbono: 1s2 2s2 2p2.

b) El elemento del tercer periodo de mayor radio atdmico. El tercer periodo empieza con el sodio, como es el
gue tiene menos carga nuclear efectiva del periodo, es el mas grande: 1s2 2s2 2p® 3s?.

c) Elelemento del cuarto periodo con un solo electrén en el orbital d. El cuarto periodo comienza con el potasio,
comienzan los metales de transicion, se trata del escandio: 1s22s? 2p® 3s2 3p® 3d! 4s?2

d) El elemento del segundo periodo que tiene mas tendencia a formar un catién divalente. Tendria que ser un
metal que pierda facilmente dos electrones de su Ultima capa, es el periodo que comienza con el litio, el
metal mas grande es el berilio: 1s22s2.

2. Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

e) Una de las posibles combinaciones de los niUmeros cuanticos del electrén diferenciador del atomo de B es
(2,1,0,-1/2). VERDADERO, la configuracién electrénica del boro es : 1s2 2s? 2p?, luego su electrébn mas
externo esta en el nivel 2, n=2, I=1, con lo cual ml puede ser -1, 0 6 1 y su espin ¥z 0 -1/2, con lo cual es
correcta.

f) Los electrones que se encuentran en los orbitales 2p tienen la misma energia. VERDADERO, la energia
gueda fijada por los dos primeros niUmeros cuanticos, n'y |, esos electrones son degenerados, sélo tienen
distinta orientacion y espin.

g) El atomo de oxigeno tiene dos electrones desapareados en los orbitales 2p. VERDADERO, la estructura
electrénica: 1s? 2s? 2p*. Segun el Principio de Hund, quedan dos desapareados.

h) Los elementos situados en el grupo 13 de la tabla peri6dica tienen distinto niamero de electrones en la capa de
valencia. FALSO, un grupo de elementos se puede definir como aquellos elementos con igual nidmero de
electrones en su capa de valencia, eso determina las propiedades quimicas similares que exhiben.

3. Sean los elementos: A (Z=6), B (Z=17) y C(Z=36)

a) Escriba las configuraciones electrénicas de B y C en su estado fundamental. Segun el diagrama de Mdller, la

configuracion electrénica de B es: 1s22s? 2p® 3s23p°®, es el cloro, y la de C es: [Kr], termina en 4p®.

b) Razone el grupo y periodo de los elementos A y C. La estructura electronica de A es 1s? 2s? 2p? , es el carbono.
Esta en el segundo periodo y grupo 14, su electron diferenciador estd en orbitales p. El C esté en el periodo 4 y
grupo 18, es un gas noble, es el kripton.

c¢) Justifigue cual de los tres tiene menor radio. Aquel en el cual su periodo sea menor, en este caso el carbono, el A,
pues su electrén diferenciador esta en la segunda capa, el de B esta en la tercera capa y el de C en la cuarta capa.

d) Explique cual de los tres tiene mayor energia de ionizacién. También el A, puesto que su electron diferenciador
gueda mas cerca del ndcleo, su energia mecanica serd menor y costara mas trabajo extraerlo del atomo, por estar
mas fuertemente ligado. También podria ser el C al ser un gas noble y estar ese electron fuertemente ligado.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2024.

1. Dados los iones F-y O2-, justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Los dos tienen el mismo nimero de protones.

b) Los dos tienen la misma configuracién electronica.

c) Son is6topos entre si.

2. Conteste de forma razonada a las cuestiones acerca de los elementos A (Z=19) y B (Z= 34):
a) ¢A qué grupo y a qué periodo pertenecen?

b) ¢ Qué elemento tiene un radio atdbmico menor?

¢) ¢ Qué elemento tiene mayor energia de ionizacién?
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3. a) Justifique si son posibles las siguientes combinaciones de nimeros cuanticos: (2, 0, 3, -%2); (3, 1, -1, -%2).

b) Dados los elementos X e Y, cuyos valores de Z son 20 y 25, respectivamente, identifiquelos basandose en sus
configuraciones electronicas.

c) Razone si X tendra mayor o menor radio atémico que Y.

4. Dados los elementos A, By C, con nimeros atémicos: A (Z = 11), B (Z = 16), C (Z = 37).

a) ¢Cual sera el nUmero de oxidacién mas probable paralos elementos Ay B? Razdnelo en base a su
configuracion electrénica.

b) Indique, razonadamente, si (4, 0, 0, +%) puede ser un conjunto de numeros cuanticos valido para el electrén mas
externo del elemento C.

c) Ordene, razonadamente, de menor a mayor radio atomico los elementos A, By C

5. El nimero de protones de cuatro atomos es el siguiente: A= 8; B=9; C= 12 y D= 20. Razone:
a) ¢ Cual es el més electronegativo?

b) ¢ Cual posee menor energia de ionizacion?

¢) ¢, Cual puede convertirse en anién divalente estable?

6. Indique razonadamente:

a) Qué elemento de la tabla periddica es isoelectrénico con el cation mas estable que forma el atomo de Na.
b) Entre los atomos de Ar y P, cual tiene la energia de ionizacién mas alta.

c¢) Entre el Cl y el CI-, qué especie presenta mayor radio.

7. Dados los elementos A (Z=19) y B (Z= 36):

a) Escriba las configuraciones electrénicas de los &tomos en estado fundamental indicando el grupo y periodo al que
pertenecen en el sistema periédico.

b) Justifique si los siguientes nimeros cuanticos podrian corresponder al electrén diferenciador de alguno de ellos,
indicando a cual:

(5,1,-1, +%£); (4, 0,0, -%%) y (4, 1, 3, +%).

c) Justifique cual de los dos elementos tiene mayor tendencia a formar iones

8. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La primera energia de ionizacién del Zn es mayor que la del Br.

b) El radio atémico del Ni es menor que el del Ca.

¢) Es mas dificil arrancar un electrén del ion Na+ que del atomo de Ne.

9. Para el elemento }2Cd indique:

a) Nimero de protones, electrones y neutrones que tiene.

b) Un conjunto posible de niimeros cuanticos para su electrén diferenciador.
c) La configuracién electrénica del ion mas estable.

10. El elemento He precede al Li en la tabla peridédica. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o
falsas:

a) El nimero atomico del ion Li+ es igual al del &tomo de He.

b) El ion Li+y el &tomo de He son is6topos.

c) El nimero de electrones del ion Li+ es igual al del atomo de He.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2023.
1.- Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Los elementos del grupo 17 (haldégenos) tienen tendencia a ganar dos o mas electrones.
b) El ion Ca?* tiene la configuracién electrénica de un gas noble.
c¢) El radio del ion Br~ es mayor que el del atomo de Br.
2.- Dadas las configuraciones electrénicas: A= 1s22s22p°; B= 1522s22p®3s23p®3d°4s? y C=
1522s22p®3s?
a) Justifique el grupo y el periodo de los elementos Ay B.
b) Explique el caracter metalico o no metalico de los elementos Ay C.
¢) Indique los iones mas estables de los elementos Ay C, escribiendo sus correspondientes
configuraciones electronicas.
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6.-

7.-

8.-

9.-

Dados los elementos F, Cl y Al, indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas:

a) El Cl es el elemento que tiene menor energia de ionizacion.

b) El Al es el elemento que tiene mayor afinidad electrénica.

c) ElI F es el que tiene menor radio atémico.

Responda, razonadamente, la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Los atomos 23Na y 23Na tienen el mismo nimero de protones y de neutrones aunque
distinto nUmero de electrones.

b) Un atomo cuya configuracion electronica es 1s22s22p®3s23p®4s23di%4p® pertenece al grupo
17 del Sistema Periodico.

¢) Un posible conjunto para los niumeros cuanticos de un electron situado en un orbital 5d es
(5, 3,0, -1/2).

Los elementos Na, Al y Cl tienen nimeros atémicos 11, 13y 17, respectivamente.

Justificando las respuestas:

a) Ordene los elementos de menor a mayor radio.

b) ¢ Cual de ellos tiene la primera energia de ionizacion mas alta?

c) ¢, Cual tiene mayor radio: el Cl~ o el Na*?

Responda razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La carga nuclear efectiva para los elementos de un mismo periodo aumenta cuanto mayor
es el nimero atomico del elemento.

b) El Na* tiene menor radio que el AI*

c) El Li tiene mayor energia de ionizacién que el K.

El ion mas estable de un elemento X (Z= 35) es X~

a) Escriba la configuracion electrénica del ion X~

b) Razone a qué grupo y periodo pertenece X.

c) ¢ Cuantos electrones desapareados posee X? Razone la respuesta.

Sean dos elementos A y B cuyos numeros atémicos son 12 y 17, respectivamente. Responda

razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢ Cudl de ellos tiene un radio menor?

b) ¢ Qué elemento es mas electronegativo?

c) ¢, Qué tipo de enlace tiene el compuesto que pueden formar si se combinan entre ellos?
Indique la formula del compuesto mas probable.

Sean los elementos X (Z=16) e Y (Z=53):

a) Escriba las configuraciones electronicas de los dos elementos en estado fundamental.
b) Razone a qué grupo y periodo del Sistema Periddico pertenecen cada uno de ellos.
c¢) Justifique para cada uno de los elementos su ion mas estable.
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PROBLEMAS DE PAU DEL 2022.

1.- Conteste las siguientes cuestiones relativas a un atomo con Z= 17 y A= 35.

a) Indique el numero de protones, neutrones y electrones.

b) Escriba su configuracion electronica e indique el nUmero de electrones desapareados en su
estado fundamental.

¢) Indique una posible combinacién de nimeros cuanticos que pueda tener el electrén
diferenciador de este atomo.

2. a) De acuerdo con los postulados del modelo atomico de Bohr, razone si cuando se produce
una transicion de un electron de una orbita n a otra n+1 se absorbe o se emite energia.
b) Justifigue a qué grupo pertenece el elemento X si la especie X?~ tiene 8 electrones
externos.
c) En el atomo con Z= 25, ; es posible que exista un electron definido como (3, 1, 0, —1/2)?
Justifique la respuesta.

3. Sean los iones Mn*? (Z= 25) y Fe3* (Z= 26), justifique la veracidad o falsedad de las siguientes
afirmaciones:

a) Ambos tienen el mismo numero de electrones.

b) Ambos tienen la misma configuracion electronica.

c) Son is6topos entre si.

4. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La primera energia de ionizacién del magnesio es menor que la del sodio.

b) El B3* tiene un radio idnico mayor que el Be?*

c) Los elementos del grupo 17 (halégenos) tienen poca tendencia a ganar electrones.

5. Para el elemento del grupo 2 (alcalinotérreos) del segundo periodo y para el primer elemento
del grupo 17 (hal6genos):

a) Escriba sus configuraciones electronicas.

b) ¢ Qué elemento de los dos indicados tiene menor energia de ionizacion? Razone la respuesta.

c¢) Justifique cual de los dos elementos presenta mayor radio.

6. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La primera energia de ionizacion del magnesio es menor que la del sodio.

b) El B3* tiene un radio iébnico mayor que el Be?*

c) Los elementos del grupo 17 (halégenos) tienen poca tendencia a ganar electrones.

7. Los elementos A, B, C y D tienen nimeros atomicos 12, 14, 17 y 37, respectivamente.

a) Escriba la configuracién electronica de By D.

b) Indique los iones mas estables de Ay C y escriba la configuracion electronica de cada uno de
ellos.

c¢) Indique cual o cuales de los elementos tienen electrones desapareados en su estado
fundamental.

8. Considerando los siguientes elementos Mg, Si y Cl, justifique:
a) Cual de ellos tiene mayor radio.

b) Cual de ellos tiene mayor tendencia a formar cationes.

c) Cudl presenta el mayor niumero de electrones desapareados.
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9. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Isétopos son atomos de un mismo elemento con diferente nimero de electrones.

b) La masa atomica relativa de un elemento viene dada por su numero total de electrones.
¢) El nimero masico es el niumero de neutrones presentes en el atomo.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2021.
1.- Conteste las siguientes cuestiones relativas a un atomo con Z=7y A= 14.
a) Indigue el numero de protones, neutrones y electrones. Sol (7p, 7n, 7€)

b) Escriba su configuracién electronica e indique el numero de electrones
desapareados en su estado fundamental. Sol (1s? 2s?2p3, seglin Hund, 3 e desap)

¢) Razone cudl es el numero maximo de electrones para los que n=2, |I=0y m= 0. Sol
(dos, segun las reglas de los numeros cuanticos)

2. Dados los elementos de numeros atomicos 19, 25, 30 y 48. Indigue razonadamente:
a) ¢ Cudl o cuales presentan algun electron desapareado? Sol (Z=19 y Z=25)
b) ¢ Cudles pertenecen al mismo grupo? Sol (Z=30y Z=48, Zn y Cd)
c¢) ¢ Cudl podria dar un ion estable de carga +1? Sol (Z=19, K)

3.- Un atomo X tiene 34 protones y 44 neutrones. Otro atomo Y posee 19 protones y 20
neutrones.

a) Indique el numero atémico y el nimero masico de cada uno de ellos. Sol (Zx=34, Ax=78,

Zy=19 y Ay=39)

b) Escriba un posible conjunto de nimeros cuanticos para el electron diferenciador de cada

uno de ellos. Sol (X=(4,1,0,1/2) e Y=(4,0,0,1/2))
c¢) Justifique cudl es el ion méas estable de cada uno de ellos y escriba su configuracion
electrénica. Sol (Se? y K*, 3d1° 4s2 4pf)

4. Dadas las siguientes configuraciones electronicas de atomos neutros:
A 1s2 2s2 2p® B: 1s? 2s? 2p® 3s! Sol (Ne y Ne*)
Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) La configuracion de B corresponde con un atomo de Na. Sol (Falso)
b) La configuracién de B representa un atomo del tercer periodo. Sol (Falso)
c¢) Las configuraciones de Ay B corresponden a diferentes elementos. Sol (Falso)

5.- Teniendo en cuenta que el elemento Ne precede al Na en la tabla periddica, razone si las
siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) El niumero atomico del ion Na+ es igual al del &tomo de Ne. Sol (Falso)
b) Los iones Na+ y los atomos de Ne son is6topos. Sol (Falso)
c) El nimero de electrones del ion Na+ es igual al del atomo de Ne. Sol (Verdadero)

6.- Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La primera energia de ionizacién del Ar es mayor que la del Cl. Sol (Verdadero)
b) La afinidad electronica del Fe es mayor que la del O. Sol (Falso)
c) El As tiene mayor radio atdmico que el Se. Sol (Falso)

7.- Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas: Sol (Falsos)
a) Todos los elementos del grupo 2 forman con facilidad cationes de carga variada, M*, M?*, M3*

59



b) El berilio es el elemento de su grupo que tiene mayor facilidad para formar cationes M?*
¢) Los elementos del grupo de los halégenos tienen energias de ionizacién relativamente pequefas.

8.- Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La primera energia de ionizacién del magnesio es menor que la del sodio. Sol (Falso)
b) En los elementos del grupo 2, el radio idnico es mayor que el atbmico. Sol (Falso)
c) En general los elementos del grupo 1 tienen electronegatividad baja. Sol (Verdadero)

9.- Indique razonadamente:
a) Con qué elemento de la tabla periddica es isoelectronico el cation mas estable que forma
el Mg. Sol (Ne).
b) Entre los atomos de He y N, cual tiene la energia de ionizacion mas alta. Sol(He)
c) Entre el Cly CI,, qué especie presenta mayor radio. Sol(Cl)

10.- Considerando los elementos Mg, Siy P, justifique:
a) Cual de ellos tiene mayor radio. Sol (Mg).
b) Cual tiene menor valor de la primera energia de ionizacion. Sol (Mg).
c) Cuél tiene mayor afinidad electronica. Sol (P).

PROBLEMAS DE PAU DEL 2020.
1.- Sea el elemento quimico de configuracion electronica: 1s? 2s? 2p® 3s? 3p® 3d'0 4s? 4pd.
Justifique si se puede afirmar que:

a) Es un metal. Sol (No, le falta un electron para completar la capa p).
b) Puede formar un cation monovalente estable. Sol (Falso, un anion monovalente estable).

c) Es mas electronegativo que el elemento de numero atémico 32. Sol (Si, el atomo de bromo
es mas pequefo que el germanio, los electrons compartidos quedan mas cerca del
nucleo).

2. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Los atomos neutros de dos isétopos del mismo elemento tienen distinto nimero de
electrones. Sol (falso, los &tomos neutros tienen el mismo namero de electrons que
de protones).

b) Dos elementos que pertenecen al mismo grupo del sistema periédico presentan
propiedades quimicas similares. Sol (Verdadero, la configuracion electronica es similar,
pero con una o varias capas mas).

c) Elion 3%19K* tiene el mismo niimero de protones que el atomo “°1gAr. Sol (Falso, uno tiene
19y otro 18).

3. Los iones X* e Y- tienen la misma configuracion electrénica: 1s? 2s? 2p® 3s? 3p°.
Indique, justificando la respuesta:

a) ¢Cudl es el numero atémico de los elementos X e Y? Sol (X=19, Y=17).

b) ¢Cudal de los dos iones tendra mayor radio? Sol (El Y-, tiene menos carga nuclear
efectiva).

c) ¢Qué valores tienen los numeros cuanticos ny | del electron que ha ganado el atomo Y para
formar el ion Y? Sol (3,1).
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4. Explique razonadamente si son ciertas o no las siguientes afirmaciones:

a) La primera energia de ionizacion del potasio es menor que la del litio. Sol (Cierta, el electron
del potasio esta en la cuarta capa, menos ligado que el del potasio, en la segunda
capa)

b) El radio del ion sodio, Na*, es mayor que el radio del &omo neutro. Sol (Falso, el Na* solo
tiene dos capas completes, el Natiene tres, aunque solo tenga un electron en la tdltima).

c) La segunda energia de ionizacién del potasio es menor que la primera. Sol (Falso, cuesta
mas energia sacar un electron de la tercera capa que de la cuarta).

5. El ion X2 tiene nUmero masico 33 y 17 neutrones.
a)Escriba la configuracion electronica del elemento X en estado fundamental. Sol (Z=16, S)

b)Justifique por qué el X es el ion mas estable del elemento X. Sol (complete el nivel p).

c)¢,De qué elemento se trata? Justifique su posicidon en el sistema periddico, basandose en su
configuracion electrénica. Sol (3p#, periodo tres, grupo 16)

6. Dados los elementos A, B, y C de niumeros atémicos 10, 11y 12, respectivamente:

a)Asigne razonadamente los valores siguientes, correspondientes a la primera energia de
ionizacion, a cada uno de los tres elementos del enunciado: 496 kJ/mol, 738 kJ/mol, 2070 kJ/mol.
Sol (Z=10, 2070KJ/mol; Z=12, 738 KJ/mol; Z=11, 496 KJ/mol).

b) Indique justificadamente el ion mas probable que forman los elementos By C. Sol (B*, C%).
c) Justifique cual de los tres elementos tendra mayor radio. Sol (Z=11, el Na).

7. Sean dos elementos A y B cuyos niumeros atémicos son: Z(A) =30y Z(B) = 35.
a) Escriba la configuracion electronica del estado fundamental de ambos elementos. Sol (Made.)
b)Justifique cual de los dos tiene mayor energia de ionizacion. Sol (Z=35, es mas pequefo).

c)En caso de que los elementos A y B se pudieran combinar para formar un compuesto estable y
neutro, justifique cual es la formula mas probable para este compuesto. Sol (El Zn termina en
4s?vy el bromo en 4p?%, es obvio, ZnBr>).

d)
8. Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) ¢, Cuantos electrones tiene el ion 5&re3+? Escriba su configuracion electronica. Sol (23, Madelu.)

b)¢, Cudl es la composicion del ndcleo de un anidén de simbolo X™ que contiene 18 electrones y cuyo
namero masico es 35? Sol (17 protones y 18 neutrones).

c)¢,Cudl es el ion mas estable que puede formar el elemento de niimero atémico 38? Sol (Sr?*)

9. Dos elementos presentan las siguientes configuraciones electronicas:
X: 1s? 252 2p® 352 3pb e Y: 1s? 252 2pb 3st.

a) Indique razonadamente su posicion (grupo y periodo) en el sistema periodico.
Sol (Na, Ar)

b) Si los valores de las primeras energias de ionizacion son 496 y 1520 kJ/mol, justifica
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cual serd el valor asociado a cada elemento. Sol (Ar:1520 KJ/mol, Na: 496 KJ/mol).
C) Razone cudl de ellos tiene tendencia a formar enlace i6nico. Sol (Na).

PROBLEMAS DE PAU DEL 2019.

1.- Considere los atomos X e Y, cuyas configuraciones electronicas de la capa de valencia en
estado fundamental son 4s! y 3s? 3p4, respectivamente.
a) Si estos dos elementos se combinaran entre si, justifique el tipo de enlace que se formaria. Sol
(ibnico, tienen una diferencia de electronegatividad muy grande).
b)Escriba la férmula del compuesto formado. Sol (K2S)
c¢) Indique dos propiedades previsibles para este compuesto. Sol (Enlace i6nico, no conductor
en estado solido y puntos de fusion y ebullicién muy altos, soluble en agua).

2.- Dadas las siguientes especies: Al (Z=13), Na" (Z=11), O= (Z=8). Indique
razonadamente:

a) ¢ Cudles son isoelectronicos? Sol (Na*y O%)

b)¢ Cual o cudles tienen electrones desapareados? Sol (Al)

c)La configuracion electrénica de un ion estable del elemento Al. Sol (Al®*)

3.- Responda a las siguientes cuestiones, justificando la respuesta:

a) ¢, Qué elemento, Mg o Na, tiene menor radio? Sol (Mg, tiene méas protones en nucleo).
b)¢Qué ion, K* o CI~, posee mayor radio? Sol (CI")

c) ¢ Qué elemento, Na 0 S, posee mayor afinidad electronica? Sol (S, tiene menor radio).

4.- Para el &tomo de azufre:

a) Indique cual es su configuracion electronica. Sol (Madelung)

b)Escriba una de las combinaciones de los numeros cuanticos para los electrones de mayor
energia. Sol (3p*4, (3,1,0,1/2))

c)Justifique la configuracién electrénica de su ion mas estable. Sol (S%)

5.- Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) El atomo de un elemento alcalino tiene mayor radio que el del hal6geno del mismo periodo. Sol
(verdadero, el halégeno tiene las mismas capas y mayor carga nuclear efectiva).

b)A medida que aumenta el numero atomico en los elementos alcalinos disminuye la primera
energia de ionizacién. Sol (Verdadero, el electron esta cada vez mas lejos del nucleo).

¢)En los elementos alcalinotérreos el radio i6nico es menor que el atdbmico. Sol (verdadero, se
guedan con una capa menos).

6.- Sea el elemento X (Z=17), justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) El electrdon diferenciador se encuentra en un orbital s. Sol (Falso, en un p).

b)X~y Ar son isoelectronicos. Sol (Verdadero, tienen los mismos electrones).

c)Puede existir un isétopo de dicho elemento con A=16. Sol (Falso, los isétopos tienen igual Z
y distinto A).

7.- Para el ion CI~ (Z=17) del is6topo cuyo numero masico es 36:

a) Indique el nimero de protones, electrones y neutrones. Sol (17, 18,19, respectivamente).
b)Escriba su configuracion electronica. Sol (Moeller o Madelung).

c)Indique los valores de los nimeros cuanticos del electrén diferenciador. Sol (3p¥, (3,1, 0,1/2)).

8.- Conteste razonadamente:
a) ¢, Qué elemento tiene mayor radio atémico, el de Z=13 o el de Z=15? Sol (13, tiene menos Z*).
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b)¢ Cudl es el orden creciente de las primeras energias de ionizacién de los elementos Z=13, Z=15
y Z=37? Sol (EI(15)>EI(13)>EI(37))
c¢) ¢, Cudl es la configuracion electronica del ion mas probable para el elemento de Z=37? Sol (Rb+)

9.- Sea el elemento de Z=30:

a)Indigue, en base a la configuracion electrénica, el grupo y el periodo en el que se encuentra. Sol
(3d19 4s2?, el Zn)

b)Establezca una posible combinacion de niumeros cuénticos para el electrén diferenciador. Sol
(3,2,2,1/2), el ultimo electron de la configuracion electronica.

c)Indigue razonadamente cudl seria el ion mas estable de este elemento. Sol (Zn?*)

PROBLEMAS DE PAU DEL 2018.

1.- Justifique por qué:

a) El radio atdbmico disminuye al aumentar el nimero atomico en un periodo de la Tabla
Periodica. Sol (aumenta la carga nuclear efectiva).

b) El radio atbmico aumenta al incrementarse el nimero atdmico en un grupo de la Tabla
Periodica. Sol (al pasar de un elemento a otro inferior en un grupo, hay una capa mas
de e)

c) El volumen del ion Na* es menor que el del atomo de Na. Sol (Verdadero,tiene una capa
menos de electrones).

2.- Teniendo en cuenta que el elemento Ne precede al Na en la Tabla Periddica, justifique
razonadamente si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) El namero atémico del ion Na+ es igual al del atomo de Ne. Sol (falso, tiene un proton mas).
b) El nimero de electrones del ion Na+ es igual al del &tomo de Ne. Sol (verdadero)

c) El radio del ion Na+ es menor que el del atomo de Ne. Sol (verdadero, tiene mas
protones)

3.- Sean los elementos cuyas configuraciones electronicas son A = 1s? 2s?; B = 1s? 2s? 2p?;
C = 1s? 2s? 2p°. Justifique cudl de ellos tiene:

a) Menor radio. Sol (F)

b) Mayor energia de ionizacion. Sol (F)

C) Menor electronegatividad. Sol (Be)

4.- Indigue, razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) El ion F~ tiene mayor radio que el ion Na*. Sol (verdadero).

b) La primera energia de ionizacion del Cs es mayor que la del K. Sol (falso)

C) Los elementos con Z =11y Z = 17 pertenecen al mismo periodo. Sol (verdadero).

5.- Considere las siguientes configuraciones electrénicas:
1) 1s? 2s? 2p” 2) 1s? 2s8® 3) 1s? 252 2p° 4) 1s? 252 2pb 3s?
a) Razone cuales no son posibles. Sol (3y 4).
b) Justifique el estado de oxidacion del ion mas probable de los elementos cuya configuracion
sea correcta. Sol (F"y Na*).
c) ldentifique y situe en la Tabla Periddica los elementos cuya configuracion sea correcta. Sol
(Fy Na)
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TEMA 3. ENLACE QUIMICO.

3.1 Introduccidn al enlace.

El mundo esta formado por combinaciones de atomos. Los atomos al formar moléculas o
cristales lo hacen mediante enlaces interatdmicos, que pueden ser , desde el punto de vista teorico:
covalentes, ionicos y metalicos. También existen enlaces entre moléculas, mucho mas débiles,
llamados enlaces intermoleculares, son las fuerzas de Van Der Vaals y los puentes de hidrogeno.

Cuando dos atomos se acercan entre si, pueden pasar dos cosas: 0 bien que se unan, en
Cuyo caso existe una distancia ro de equilibrio, en la cual, existe un conglomerado de los dos
atomos cuya energia es menor que la suma de las de los dos atomos o0 que no exista esa distancia
y no se pueda formar una molécula nueva.

La gréfica de la derecha se denomina curva de Morse, energia de enlace
describe el enlace en funcién de la energia, cuando dos &tomos se ¢ ...
aproximan entre si, a determinada distancia re, existe un minimo de :
energia potencial del sistema. Ewta describe la diferencia entre la
energia potencial de la molécula y la energia potencial de los dos
atomos por separado (representa a la molécula de hidrégeno). A la ,
energia desprendida se le llama energia de enlace. =N Eqtraccion

total — “repulsion atraccion

E E R E

* \_ energia minima de enlace, E,,

No existe una teoria de enlace Unica para todas las sustancias, \y distancia de equilibrio, 7,
por ello se clasifican los enlaces en i6nico, covalente y metalico, BBl et
entendiendo que son idealizaciones tedricas sobre la realidad. esneatvayesabilizael sistema,yla debidaalas fuerzas

. . o de repulsion es positiva y lo desestabiliza.
Realmente existen enlaces a medio camino entre covalentes e
idnicos, etc.

Llamamos enlace a cualquiera de los mecanismos de unién quimica entre atomos, también
a las fuerzas que mantienen unidas a las moléculas cuando se presentan en estado sélido o
liguido. Estas uniones son quimicas porque las sustancias asi formadas no se pueden separar por
meétodos fisicos. Los enlaces se forman porgue las energias de los atomos enlazados es menor
gue la suma de las energias de los mismos atomos separados. El sistema final es mas estable que
el inicial.

Los enlaces mas frecuentes son: iénico (entre sustancias muy electronegativas y otras muy
electropositivas, en el cual hay transferencia de electrones), covalente (en el cual se comparten
electrones, es tipico entre los no metales) y metalico (se comparten electrones de forma colectiva).
Existen otras fuerzas intermoleculares como los puentes de hidrégeno y las fuerzas de Van Der
Waals.

Observando la experiencia los quimicos del siglo XIX se dan cuenta de que los gases nobles
son practicamente inertes, a partir de esta observacion surge la teoria de que todos los elementos
tienden a obtener estructura de gas noble por tener una configuracion electronica optima.

En 1916 Kossel postula que cuando reaccionan entre si los atomos pierden o ganan
electrones para adquirir la estructura electrénica de gas noble.
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3.2. _Enlace idnico.

Es el postulado por Kossel, cuando un elemento de baja energia de ionizacion (I1A, 11A),
transfiere electrones a otro de alta afinidad electronica (VIA, VIIA), dichos elementos se ionizan, el
enlace idnico es el resultado de la unién de iones positivos y negativos, debida a las fuerzas
culombianas u electrostaticas. El caracter ionico viene ademas favorecido por la carga pequefia
de los iones (1 6 2) y diferencia de tamafio entre ellos.

El concepto de enlace es ampliado por Lewis, en 1923, enlace quimico es el proceso
mediante el cual los atomos ganan, pierden o comparten electrones para adquirir la configuracion
electronica de los gases nobles (realmente del gas noble mas préximo). Esto significaba que sélo
se veian implicados los electrones de valencia.

Asi existen muchas sales, como el NaCl, que tienen naturaleza ionica, provienen de la union
de sus iones respectivos, Na* y Cl. Forman redes tridimensionales neutras.

Ahora bien, hemos dicho que el proceso de enlace debe ser energéticamente favorable,
veamos el caso del cloruro de sodio:

Na(g) + 514 eV ---------- — Na* (g)+ le. (1eV=16-10"19julios)
Cl(g)+1le - Cl(g) + 375 ¢eV.

Podemos observar que el proceso es desfavorable, por tanto debe existir algo que
compense ese defecto, es la energia reticular, energia que se desprende al formarse la red
tridimensional cristalina. En este caso se libera 7°94 eV, por cada pareja de iones que intervienen
en la formacion de la red.

La energia reticular se define para un mol, es la energia que debe aportarse para disgregar
un mol del cristal i6nico y transformarlo en iones aislados en fase gaseosa, separandolos a un
distancia para que no interaccionen. Indica la fortaleza del cristal idnico y se calcula mediante el
ciclo de Born-Haber. Por ejemplo para formar un cristal de NaCl, se puede hacer mediante suma
de procesos parciales aplicando la ley de Hess, los procesos parciales son: energia de disociacion
de las moléculas gaseosas, energia de sublimacion para pasar de sélidos a gaseosos, energia de
ionizacion para adquirir carga positiva, afinidad electronica para adquirir carga negativa y energia
reticular para formar el reticulo cristalino.

Un esquema del proceso seria el indicado en la figura de GIELE: DE-RORN-HABER

la derecha. Na(s) + deiale) [ > Na i cristal)
Se cumple que:

AHi=S+1/2 D+AE+EI+U, con valores, en kJ/mol: s 30 i

411 =107.3+244/2+495.8+(-348.6)+(-787).
Si fuese otra férmula, MgClz, tendriamos:

AHi=S+D+2AE+EI(13+23)+U o'(g + Na'[g)

U(NaCl)=-787 kJ:mol, 1 I e P ﬁ

=
o
=
o]
©

Existen calculos tedricos a partir de la energia El
potencial electrostatica debida a varias cargas, teniendo en cuenta varias cosas, la formula
2
lequNAA

1
predicha para la energia reticular es: E, = -K (1- H)’ siendo Z las cargas de los iones,

r
g la carga del electrén, A la constante de Madelung, Na es un mol, r la distancia entre los iones (de
enlace) y n el factor de compresibilidad.

CUESTION 1.- Calcula la energia reticular del KBr conociendo los siguientes valores energéticos expresados en kcal/mol: El (K)=100, AE (Br)=-
80,7, S (K)=21’5, D (Br,)=53,4, Q (entalpia de formacién del KBr)=-93,7.(sol: -161,2 kcal/mol).
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Veamos las propiedades de los compuestos
ibnicos, hemos comentado antes que los
compuestos idnicos forman redes tridimensionales,
llamamos indice de coordinacion al numero de
iones del mismo signo que rodean a otro de signo
contrario. Algunos tipos de redes son las
mostradas a la izquierda. La estructura cristalina
estd determinada por factores geométricos, de
hecho si llamamos rv al radio del anion y ry al radio
del cation:

REDES IONICAS

RED CUBICA CENTRADA
EN LAS CARAS
Cloruro de sodio

(NaCl)

RED CUBICA CENTRADA @
EN EL CUERPO
Cloruro de cesio

(CsCl)

RED DE LA
FLUORITA
Fluoruro de calcio

0o
TETRAEDRICA
Sulfuro de cinc

@S @

= ;
Otras Compuesto Limite de r—M Indice de coordinacion Estructura
propiedades de las y
23?}?3”0@3 lonicas CsCl >0,732 8 cihica centrada en ef espacio
- A T NaCl 0,414—-0,732 ciibica centrada en las caras
ambient_e Zns clibica
son solidos _ _ K
cristalinos TIO2 {rutilo) 10,414 < —r- <0,732 tetragonal
de elevada e c 2+
y CaF, (fluorita} 0,732 < — < 1 |4 para F~ y 8 para Ca red clbica de concentrados
T de fusion. 2 r,
- En los

compuestos iénicos no hay moléculas, sino un cristal unido por fuerzas eléctricas.

- Puntos de fusion y ebullicion medios y altos, pero menor que en los cristales covalentes.

- Son duros (resistencia al rayado), pero quebradizos.
- En estado so6lido son aislantes eléctricos, pero fundidos conducen la corriente.
- Se disuelven en liquidos muy polares como el agua, pero son insolubles en disolventes

apolares.

- Lafortaleza de la red vendra dada por su entalpia de formacién, la energia reticular suele
ser entre 2 y 8 veces mayor, por tanto también dependera de la misma. Esta dependera de
las cargas ionicas, del tamafio de los iones y de la diferencia de electronegatividades entre

los mismos.

Cuestién 2. Considerando los siguientes solidos iénicos: CasS, LiF, LiBr y CaO, cual tendra el punto de fusion mas alto y mas bajo. Sol (pf

(Ca0)>pf(CaS)>pf(LiF)>pf(LiBr)).

Veamos otro ciclo de Born-Haber:

Hay que tener en cuenta que todo eso son entalpias, por ejemplo:
Ca(s) — Ca(g) AHs=S

Y% 02(g) — O (9) AHDp=D,

O (g)+1e — 0% (g) AHae=12AE

Todas las ecuaciones han de estar ajustadas.

Ciclo de Born-Haber CaOf(s)

Ca(s) + 120, (g) ——» CaO(s) AHf
s J{IfE D
Ur
Cal(g) o
ﬂAE
cs" (@)

0 +
—sre 0 @

1IEI O (g)
/
ca’

OSHE =8 +1/2 D + 1El + 2El + 1AE + 2AE + Ur
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3.3. Teoria de Lewis. Enlace covalente.

Lewis en 1916 da un nuevo paso en la teoria de enlace, diciendo que los atomos también
pueden compartir electrones para cumplir la regla del octeto (recordamos que el nacimiento de la
teoria cuantica es posterior). Lewis divide a los electrones en dos tipos: internos y de valencia, sélo
estos contribuyen al enlace quimico. Por tanto, los electrones compartidos mejoran la configuracion
electronica de los atomos, haciendo que coincida con la de los gases nobles. Sin embargo no
explicaba por qué tenia que ser uno, dos o tres electrones, algo que si realiza la teoria cuéntica.

Las sustancias que se unen mediante un enlace covalente no pueden tener grandes
diferencias en su electronegatividad, como mucho 1 en la escala de Pauling.

Lewis simboliza los electrones mediante puntos o cruces que rodean al elemento, una raya
simboliza un par de electrones. Para escribir las estructuras de Lewis debemos seguir unos
criterios:

1- Se recuentan todos los electrones de la Ultima capa. Ejemplo: BeClz, serian 2+2-7=16
electrones.

2- Sila especie es idnica, se afiaden o quitan tantos electrones como indigue la carga.

3- Colocar alrededor de cada atomo pares de electrones de acuerdo con la regla del octeto.

4- Si se precisan enlaces multiples se asignan a los elementos de mayor valencia, en posicion
central.

5- El hidrégeno siempre ocupa posiciones terminales.

6- Los electrones puestos en juego se calculan como:

Necesarios: todos 8, excepto H y He , que tienen 2.

Disponibles: en funcion del grupo, por ejemplo: B(3), O(6), H(1),....

Compartidos=necesarios — disponibles, esto es, C=N- D.

No compartidos=disponibles- compartidos, asi, NC=D-C.

En el modelo de Lewis, los enlaces, ademas de sencillos (cloro), pueden ser también dobles
o triples, es el caso de las moléculas de oxigeno y de nitrégeno, respectivamente. Los elementos
qgue tienen mayor valencia suelen ocupar la posicion central de la molécula. Las moléculas
diatdbmicas o triatbmicas suelen ser lineales, mientras que las tetraatdmicas son mas dificiles de
predecir.

El modelo de Lewis, aunque va muy bien para las moléculas organicas, tiene muchos
errores. Por ejemplo, los elementos de transicion la incumplen de forma sistematica porque el nivel
d tiene diez electrones. También existen elementos como el Be o el B, que la incumplen, hecho
gue se ha corroborado experimentalmente (hipovalencia, 4 y 6, respectivamente). Otros elementos
como el P, S, Cl, |, también la incumplen, hipervalencia, llegan a tener 10 6 12 electrones, se
producen en elementos con orbitales d. Si una molécula tiene un niumero impar de electrones,
ninguna estructura cumple la regla del octeto. Por ejemplo, de hipovalencia se conocen las
moléculas: BCls, BF3, AICls,.. sobre hipervalencia se conocen, por ejemplo, IF7, SFe ,PCls, CIFs...,
aparecen implicados ya los orbitales d, ademas de moléculas que tienen un nimero impar de
electrones, NO. Podemos concluir que lo que determina la estabilidad al sistema es compartir el
namero maximo de electrones, segun su configuracién electrénica.
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A veces los dos electrones los aporta uno de los atomos, este enlace se llama covalente
dativo o coordinado, un ejemplo es el i6n hidronio (figura de abajo) o las moléculas de SO2y SOs.

H H + F: H 'F: H
| | 2 | g i
HE 4 IN—H — [H:N—H y :F—B + :N—H —>:;§—113:T'—11
l f I I
H H - H ‘F: H

Cuando son posibles varias estructuras de Lewis para la misma sustancia, la estructura

correcta suele ser un valor intermedio entre todas las estructuras posibles, llamada hibrido de
resonancia. A cada una de las estructuras se le llama estructura de resonancia. Los enlaces estan
deslocalizados. Por ejemplo, en el caso del ozono:
[0-0=0] « [0=0-0] que queda [O==0==0], con distancias de enlace intermedias, la distancia
de enlace en un enlace simple es mayor que la de un enlace doble, los atomos estan mas cerca
en un enlace doble, en el caso del ozono quedan dos enlaces iguales a una distancia intermedia
entre el enlace simple y el doble.

3.4. Teoria de repulsion entre pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV).

Esta teoria predice la forma de las moléculas sencillas a partir de la estructura de Lewis de una
molécula, se basa en la suposicion de que las regiones electronicas se colocaran lo mas alejadas entre si
como sea posible. Es decir, los pares de electrones se situaran lo mas alejados que puedan, espacialmente.
En el caso ideal la suma de momentos dipolares es 0 para todas las estructuras.

El protocolo que sigue el método TRPECYV es el siguiente:

1- Se obtiene la estructura de Lewis 6ptima en torno al atomo central.

2- Se cuentan el numero de regiones de densidad electrénica, es decir, el nimero de pares de
electrones en torno al atomo central determinaran la geometria electrénica. Por ejemplo en el caso
del agua seria una geometria electrénica tetraédrica.

3- Se cuentan el nimero de pares de electrones compartidos, si son todos, la geometria molecular
coincide con la geometria electrénica, el caso del metano, por ejemplo: tetraédrica. En caso de que
sean menos los compartidos, nos iriamos a la pirdmide trigonal (NHs) o a la geometria angular (H20).

Nos encontramos varias situaciones posibles y sélo veremos las que entran en PAU:

- Geometria electrénica lineal. Si el atomo central tiene sélo un par de electrones compartido o dos
pares de electrones compartidos, surge la geometria molecular lineal. Los dobles vy triples enlaces
cuentan como uno sélo a efectos de geometria.

- Geometria electronica triangular plana. Si los tres pares de electrones en torno al &tomo central son
compartidos, surge la la geometria molecular triangular plana. Si existe un par no compartido surge
la geometria molecular angular, con una angulo entre los atomos periféricos aproximado de 120°.

- Geometria tetraédrica. Como es el caso del metano, con un par nc tendriamos piramide trigonal y
con dos pares nc tendriamos la angular, con angulos de 109,5° aproximadamente.

La repulsion entre pares no enlazantes es mayor que la repulsiéon entre un para no enlazante y un
par enlazante y ésta a su vez es mayor que la repulsion entre dos pares enlazantes. Por ello cambian
los &ngulos en la tetraédrica por ejemplo, siendo el angulo de enlace en el agua de 104,5°, mucho menor
de lo esperado.
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3.5. Propiedades del enlace covalente. Polaridad de enlaces y moléculas.

Un enlace covalente tiene ciertas caracteristicas que se mantienen constantes, mas o
menos, independientemente de la molécula en la que esté. Podemos definir la longitud de enlace
como la longitud media entre dos atomos, cuanto mas corta es mas fuerte es la ligadura y
tendremos enlaces multiples. Por ejemplo:

Enlaces C-C: 154 pm (1 pm=102 metros).
Enlaces C=C: 133 pm.
Enlaces C=C: 120 pm.

Definimos también la energia de enlace, es la energia que tendriamos que aportar para
romper un mol de enlaces covalentes en especies gaseosas, siempre es un proceso endotérmico,
por ejemplo: H,(g)- - - 2H(g),AH, = 436kJ / mol . Realmente se usa una media entre entalpias

de enlace de varias moléculas.

Los enlaces covalentes pueden ser polares y no polares, seran homopolares cuando los
atomos enlazantes son idénticos, por tanto las moléculas seran apolares. Si los atomos no son
iguales, el enlace covalente sera polar, puesto que los atomos tendran diferente electronegatividad.
El atomo que mas atraiga al par de electrones, quedaréa con un exceso de carga negativa, que se
mide mediante el momento dipolar, z=Q, -7, va dirigido de la parte mas positiva a la mas
negativa. La electronegatividad de cada elemento nos permitira predecir si un enlace covalente es
polar o no. Existen moléculas polares cuyo momento dipolar es cero, porque se equilibran todos
los momentos dipolares presentes en la molécula. Veamos una pequefa tabla de momentos
dipolares, los momentos dipolares se miden en debies (1 D= 3'34- 10 30 Cm):

Enlace Momento dipolar Enlace Momento dipolar
H-H 0 0=0 0

N=N 0 F-H 1’91

H-ClI 108 H-Br 0’79

H-I 0’38 K-F 8’62

K-Cl 10’60 K-Br 10’85

K-l 11’05 H-O 1’51

H-S 0’68 H-N 1'31

H-C 0’4 C-O 10

C-Cl 15

El momento dipolar de una molécula sera la suma vectorial de todos los momentos dipolares
de los enlaces que posea. Sila suma de los momentos dipolares de la molécula es cero, ésta sera
apolar. En caso contrario, si la suma de los momentos dipolares es distinta de cero, la molécula
sera polar.
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3.6. Teorias cuanticas de enlace covalente.

La teoria de Lewis no explica el caracter del enlace, no explica el caracter intermedio de
algunas longitudes de enlace, no predice geometrias moleculares, no permite razonar las
propiedades fisicas y quimicas de las sustancias. Aparte el electron no es una particula, es una
nube de carga y surge el concepto de orbital. Tras esto surgen las teorias cuanticas:

La Teoria de Enlace de valencia (TEV), es mas
intuitiva, supone que solo interactian los electrones de
valencia y que los orbitales atdmicos no desaparecen, sino
gue se solapan. Para que el proceso sea favorable, los
orbitales atémicos tienen que tener electrones
desapareados y con espines opuestos. En el caso de que
los orbitales no cumplan esta regla o tengan dos
electrones, no habra enlace.

Segun la TEV, existe dos tipos de enlace, los
frontales o tipo sigma (o), en los cuales en el eje de simetria
existe posibilidad de encontrar el electrén (enlaces
sencillos), y enlaces pi (11), de solapamiento lateral y en
cuyo eje de simetria especular no existe posibilidad de
encontrar al electron (plano nodal). Son los responsables
de los dobles y triples enlaces.

La COVALENCIA o valencia covalente indica los enlaces
covalentes que puede formar un elemento . Esta valencia
coincide con el numero de electrones desapareados.

(o]

Orbital ¢
< < v o

s+5s

s+p

p+p

Orbital

® ¢
7 Plano

nodal :

p+p

Para otros casos como el berilio o el
carbono en que se observan valencias
diferentes a las reales ( por ejemplo: Be , C...),
segun su configuracion , se establece el

concepto de promocién de electrones a N (Z =

F (Z = 9): [He] 25s%p°

O (Z = 8): [He] 2s*p?

7): [He] 2s%p?

Is

t
s
t

1s

tH

2s 2p
ottt
2s 2p
t [0t
2s 2p

t (ALt

Covalencia 1

4 Covalencia 2

Covalencia 3

orbitales un poco superiores energéticamente.

s 2s
Be: t§ t4

1s 2s

[ =50

s 2s 2p

Promocion A | A '

Jd

1s 2s 2p

1 Promocion

1]1]4]
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Para el caso del Azufre 3s:p*: por el criterio de promocién aparecen las valencias restantes conocidas. Sin

este criterio la Unica

: - 3s 3p 3d
vale]:cnaa p105|2ble para el o AT Cov. 2
azuire seria < 5 3 3d ) 3 3p 3d

Segun |a TEV |OS t 14 ¢t M t t f_f: t ] ‘ ] j Cov. 4
e_nlace_s se formaran en la 3s 3 34 3 3 3d
direccion en que estén los Bttt fmmodbe,. ¥, TRl ED | Cov. 6
respectivos orbitales
atomicos, pero
experimentalmente se

muestran algunas discrepancias, por ello se introduce la teoria de hibridacion de orbitales. Se basa
en que los orbitales atobmicos se solapan pero cambian de forma y orientacion, transformandose

en hibridos.
Hibridacion sp:

Para la molécula CHa. La direccidn que marcan los OA atémicos s, px, py
, pz daria lugar a una orientacion andmala de los enlaces,

formarian 902 ( en la TEV) . Realmente se sabe que estos forman

un angulo aprox. de 1099.

Ocurre que los orbitales s ascienden en energia y los p bajan
formandose orbitales hibridos sps. Los orbitales siguen las direcciones de
un tetraedro regular, 109,52

2p
E B I
N [ AE
E i R Promocién
R 2s
G
|
i t

Fig. 12. Formacion de orbitales bibridos sp’ a partir de orbitales atomicos.

G L= ‘7"?3'.

sp3 n/ﬁ‘:-fH S
Fig. 13. Molécula de metano. Se aprecian
los cuatro orbitales hibridos sp®, en color
verde, dirigidos hacia los vértices de un
tetraedro, donde se unen a los orbitales 1s
de los dtomos de H.

Segun se observa en la figura anterior ahora los 4 orbitales hibridos sp3 se pueden enlazar con los

orbitales atémicos vacios del hidréogeno.

sp3

4 enlaces sencillos. Ej: CHa

3 enlaces sencillos + 1 par e— sin compartir. Ej: NH3
2 enlaces sencillos + 2 par e—sin compartir. Ej: H20
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Hibridacion sp:

Como ejemplo de hibridacion sp2lo tenemos en el atomo de boro cuando forma la molécula BFs.

A 2p L. A
IEI i—'—q: Promocién Ltdmt A-— L.—_
E —2:——-“ < Hibridocié ’ 5P2
i
(Y 1

La geometria resultante es PLANA-TRIGONAL, como ejemplo tenemos la molécula de BF3

2p(F)

| P

2p (B)

N

2p(F)
2p(F)

Fig. 15. Molécula de trifluoruro de boro.
Los tres orbitales bibridos sp* (en verde)
estan dirigidos bacia los vértices de un

Otro ejemplo seria la molécula de etileno: tridngulo equildtero, donde se unen con

i i los orbitales 2p de los dtomos de F.
1 enlace doble y 2 sencillos . EJempIo H2C=CH2

3 x sp?

| Enlace (J Enlace T

orbital 2p Orbital sp2
ETENO
(ETILENO)
Un caso peculiar es el del benceno, el carbono tiene una hibridacién sp2, formados con los enlaces sigma,
pero quedan electrones en los orbitales p que se usan Representacion de la densidad electrénica T del benceno

para los enlaces pi. De ello surge la poca reactividad del
benceno.
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Hibridacion sp

Cuando se combina un orbital s y otro p se forma el hibrido sp.

Ejemplo: BeF2

El Be no tiene e desapareados disponibles para el enlace(1s:2s2). Se puede promover un e desde el orbital
2s al 2p para conseguir 2 e” desapareados
disponibles para el enlace con el F.

Un orbital atdmico s + un orbital atémicop=  2s 2p
Dos Orbitales hibridos sp

Resulta una geometria LINEAL.

2 enlaces sencillos. Ejemplo: BeF2

2 enlaces dobles. Ejemplo: CO2

Un orbital s + Un orbital p

|
3 “‘-.\A S //('-:‘ \

)

Dos orbitales hibridos sp

1 enlace triple y 1 sencillo. Ejemplo: Etino.

Enlaces Enlaces O

ETINO
(ACETILENO)

73



Los elementos del tercer periodo y siguientes disponen, también de los orbitales d para la
formacién de enlaces, porque la promocidn de electrones a estos resulta accesible .Ejemplos :
El cloro (covalencia 5, cinco orbitales ).
El azufre (covalencia 6, seis orbitales).
Estos orbitales pueden emplearse en la formacion de hibridos , lo que da origen a nuevos tipos de
hibridacién spsd ( BIPIRAMIDE TRIANGULAR) y

sp3d2(OCTAEDRICA)

La Teoria de
Orbitales
Moleculares (TOM),
es mas completa y
mas dificil de
manejar, estudia la
molécula como un
conjunto de
electrones y nucleos,
a los cuales se les
aplica la ecuacion de
Schrédinger,

obteniéndose los
orbitales

moleculares. Un
orbital molecular es

una zona de la
molécula donde es
probable encontrar
un electron, las
funciones de onda
moleculares  seran
combinacion lineal de

Orbitales HIbI’IEiGCIOn N. de Orientacién de los
= del dtomo || orbitales 2 s
atémicos i orbitales hibridos

central hibridos
_——— 180
s, p sp 2 = 4 2
s, P, P sp? 3 ~
12025 S
: \109,5“‘
s, P, P, P sp’ 4 -
90:/
S, P Pad spd 5 =2
1205
.‘\9/00
s, PP, p,d.d sp>d? 6 £
B

907,

funciones de onda atomicas. Obtendremos orbitales enlazantes y antienlazantes, esto es,
¥, =cV¥,+cV¥,. Elcaso mas simple es el del Hz, desaparecen los orbitales atomicos, formandose
los moleculares. En el caso del hidrogeno se forma un orbital nuclear enlazante y un antienlazante,
el primero con menor energia que la suma de los dos orbitales 1s del hidrégeno, y otro con mayor
energia, es el antienlazante. Los orbitales moleculares pueden ser localizados o deslocalizados,
es la explicacion de la resonancia en la TOM. Segun ésta dos electrones pueden ser compartidos

por dos 0 mas nucleos.
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Una tabla con un resumen de la geometria molecular es la siguiente:

l

N2 total N2 de Tipos de Configuracidn
pares de coordina-— pares de -~
electrones |Hibridacién [cidén del electrones Formula Ras Ejemplos
en el ato- atomo en el atomo estable
mo central central. central 1,
2 lineal 2 2 pC MX —o—e :
ten) 2 iani HgCl,,Cdl,, C1.Be
3 Triangular ,rl"
(sp”) 3 3 PC MX ./l\ BF,, BI Gal,
Triang. equil.
2 2 PC, 1 PN MX SnCi_,PbC1l
2 2 angular 2 2
:\ G
4 4 PC MX , /%
CH4,[ BF ;)
Tetraédrica
4
a G 3 pC, 1 PN uX, N, HO" , PH
(sp”) Piram. trig. :
'/%) H.0, HS
2 2 PC, 2 PN MX : 2=
2 .angular
5
5 5 PC st % PClS, SbCl5
Bipiram. trigl.
Bipiramidal /% s
4 4 PC, 1 PN MX 3
2 trigonal 4 REEECEs
(asp 3 ) Tetraed. irreg.
(sp”a) C1F_, BrF
3 3 PC, 2 PN MX3 32 3
Forma de T I
// T”
Ig XeF I
B sae)
2 25 P PN MX, ’
Cod 2 lineal
/@ o
6 6 PC X SFg{8iFd
Octaédro
7
@ BrF5IF5
6 Octaédrica 5 5 EC. SENEN iz Piram. cuadrada | { &
2.3 N
(d"sp™) % /s
3 2 XeF s [BPF]—
4 pPC, 2 PN MX 4 4
(sp™a™) 2 2 4 cuadrada plana

PC =Par de electrones compartidos.

PN = Par de electrones sin compartir

75



3.7. _Propiedades de las sustancias covalentes.

Puntos de Fusion y de Ebullicién. Primeramente debemos distinguir entre sustancias moleculares
y redes covalentes (solidos covalentes). En los primeros los puntos de fusion y de ebullicién son
muy bajos pues las fuerzas intermoleculares son practicamente nulas. En los cristales covalentes
los puntos de fusion y de ebullicion son muy elevados (por ejemplo: el diamante, hibridacion sp?,
donde el carbono se une covalentemente a otros cuatro atomos de C, los que a su vez se unen
formando un cristal covalente). En otros casos como el grafito (sp?, con una estructura similar a la
del benceno y conductor) o la silice (SiO2), también existen redes covalentes. Las sustancias
moleculares pueden ser solidas, liquidas o gaseosas, dependiendo de que existan fuerzas
intermoleculares mas o menos fuertes, también funcion del tamafio de la molécula, cuanto mas
grande mas probable es que sea una sustancia molecular sélida no cristalina, sino amorfa.
Solubilidad. En las redes covalentes la solubilidad es baja, son sdlidos insolubles en todos los
disolventes comunes. Respecto a las sustancias moleculares, si son polares seran solubles en
disolventes polares. Sin son sustancias apolares seran solubles en disolventes apolares (S2C,
ClsC).

Conductividad. En general todos son malos conductores eléctricos, menos el grafito, con una nube
pi, en la cual los electrones tienen movilidad.

Dureza. Los solidos covalentes, como el diamante, presentan una gran dureza, debido a la fuerte
unién que tiene el conjunto de la molécula. En general son muy rigidos, sometidos a grandes
tensiones se fracturan. Las sustancias moleculares son blandas y elasticas.

Puntos de fusidn y ebullicidn. Las sustancias covalentes moleculares, ya sean sélidos, liquidos o
gaseosos, son mas bajos que los de las sustancias idnicas o metélicas.

3.8. Fuerzas intermoleculares.

Son fuerzas entre moléculas, aunque varian mucho de unas a otras energéticamente
hablando, son mucho mas débiles que los enlaces covalente cristalino, ibnico o metalico. Por
ejemplo, sélo se requiere 16 kJ/mol para el cambio de liquido a gas en el HCI, mientras se requiere
431 KJ/mol para romper el enlace covalente intramolecular del HCI.

Segun Brown, en quimica: la ciencia central, las fuerzas de Van Der Waals son fuerzas
entre moléculas neutras, incluyendo los puentes de hidrégeno entre ellas. Otro tipo de fuerzas de
atraccion son las i6n-dipolo, importantes en las disoluciones.

No obstante todas son débiles, de caracter electrostatico y una intensidad aproximada del
15% respecto a los enlaces fuertes.

3.8.1. Enlace por puentes de hidrogeno (tipo de fuerzas de Van Der Waals).

Existen gran numero de hechos que prueban que cuando el hidrégeno se une a elementos
muy electronegativos, como flior, oxigeno y nitrégeno, los compuestos formados presentan una
tendencia acusada a asociarse molecularmente. La atraccion eléctrica entre un hidrégeno de una
molécula y un atomo muy electronegativo pequefio de otra o de la misma molécula es lo que se
conoce como enlace por puente de hidrogeno. Pueden considerarse como atracciones dipolo-
dipolo Unicas, mas fuertes que el resto, varian entre 4 y 25KJ/mol.

Las sustancias tipicas que lo presentan son el agua, HF, amoniaco y alcoholes. Se le llama
enlace porgue energéticamente es superior al resto de las atracciones dipolo-dipolo, del orden de
4 KJ/mol o inferiores.
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3.8.2. Fuerzas lon-dipolo.

Suelen ser mas fuertes que las fuerzas de Van Der Waals.
I6n-dipolo_permanente, son las responsables de que sustancias como el agua, muy polares,
puedan disolver a cristales i6nicos, como la sal comun. El ion pasara a estar en disolucion rodeado
de moléculas de disolvente. Se denomina energia de solvatacion a la energia del sistema ion-
disolvente, si ésta es mayor que la energia de red, el compuesto ionico se disolvera en el
disolvente.
I6n-dipolo inducido, el dipolo es inducido por la presencia del ion. Esta interaccion es pequefia, por
ejemplo, la que se establece entre el I"y el |2.

3.8.3. Resto de fuerzas de Van der Waals.

a) Fuerzas dipolo-dipolo, conocidas como fuerzas de Keeson, s6lo se producen entre
moléculas que tienen caracter dipolar, se atribuyen a una atraccion electrostatica entre dipolos
permanentes que se orientan con los polos opuestos. La atraccion media puede evaluarse con la
ayuda de la ley de distribucion de Boltzmann, de tal manera que para dos moléculas polares, con
momento dipolar p, separadas por una distancia r, la energia de atraccion dipolo-dipolo, para
valores grandes de r comparados con la separacion de las cargas en el dipolo, se puede calcular

4

mediante: U = - §%ﬁ siendo k la constante de Boltzmann y T la temperatura absoluta. Tal como
puede deducirse de la ecuacion, a elevadas temperaturas la atraccién dipolo-dipolo disminuye
considerablemente, como consecuencia de que la agitacion térmica de las moléculas se opone a
la tendencia de las mismas a adoptar orientaciones favorables. Las energias promedio de las
interacciones dipolo-dipolo son aproximadamente 4 KJ/mol de enlaces, en contraste con los
valores promedio para energias caracteristicas de tipo i6nico y de enlace covalente (del orden de
400 KJ/mol de enlaces). Ejemplo, dos sustancias de parecida masa molar, tienen puntos de
ebullicion distintos, HCl(pe: -85 °C) y F2 (pe: -188 °C).
b) Fuerzas dipolo-dipolo inducido, la presencia de un dipolo permanente en una molécula
siempre provoca una contribucién adicional, que no se ha tenido en cuenta al explicar la atraccion
dipolo-dipolo. El dipolo de una molécula puede polarizar a los electrones de una molécula vecina,
aunque sea no polar e interaccionar con esta molécula. Los electrones de la segunda molécula
guedan desplazados de forma instantanea, y de esta forma interaccionan con el dipolo de la
primera molécula y dan origen a un efecto de atraccion, también denominado fuerza de Debye.
Debye demostré que para un par de moléculas con un momento dipolar p y polarizabilidad a, la
energia potencial de atraccion que resulta de la interaccion dipolo-dipolo inducido, llamado también
2011
efecto de induccién, es: U = - i

Recordemos aqui el concepto de polarizabilidad. Un atomo o molécula se puede representar como
una nube de carga negativa de densidad variable, siendo la forma y distribucion de la densidad
electronica diferente de unos atomos o moléculas a otros. Si sometemos un atomo o molécula a
la accion de un campo eléctrico exterior se verificara una distorsion en la densidad electronica al
ser atraida la nube electrénica por la placa positiva y el nicleo por la negativa. El atomo o molécula
asi distorsionado tendra un momento dipolar, ya que no coinciden los centros de carga positiva y
negativa. Se dice entonces que el &tomo o molécula se ha polarizado y mientras actie el campo
eléctrico exterior, posee momento dipolar inducido, momento dipolar que evidentemente, sera

proporcional a la intensidad del campo eléctrico exterior: ,ft = ok , ala constante de proporcionalidad

a se le llama polarizabilidad y es caracteristica de cada atomo o molécula. El valor numérico de la
polarizabilidad coincide con el momento dipolar inducido por un campo eléctrico de intensidad
unidad, y mide la facilidad de deformacion de la nube electronica.
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Esta interaccion tiende a ser muy débil, puesto que la capacidad de polarizacién de casi todas las
especies no es muy grande. Dada que la energia varia en forma inversa a r5, es eficaz solo a
distancias muy cortas. Su importancia quimica se limita a situaciones como serian las de
disoluciones de compuestos ionicos o polares en disolventes no polares. Esta interaccion es la
responsable de que el cloro se disuelva en &cido clorhidrico.

c) Fuerzas dipolo instantaneo-dipolo instantaneo, conocidas como fuerzas de London,
incluso en atomos y moléculas que carecen de dipolo permanente, se pueden producir dipolos
instantaneos como resultado de un desequilibrio momentaneo en la distribucién electrénica. Por
esta razon, el estado liquido puede ser alcanzado por cualquier sustancia, incluido los gases
nobles. Consideremos por ejemplo, al 4&omo de helio. Es muy poco probable que los dos
electrones en el orbital 1s del helio siempre estén diametralmente opuestos entre si. Por lo tanto,
existiran dipolos instantaneos capaces de inducir dipolos en los &tomos o moléculas adyacentes.
Otra forma de considerar este fendmeno es aceptar que los electrones en dos o mas moléculas
no polares sincronizan sus movimientos (al menos en parte) para reducir al minimo la repulsion
electron-electron y aumentar al méaximo la atraccién electron-ndcleo. Dichas atracciones son
eficaces a distancias muy cortas, y son débiles, al igual que las fuerzas dipolo-dipolo inducido. El
estudio detallado de estas interacciones conduce a resultados que pueden expresarse en
relaciones variadas, aunque todas coinciden en que la energia de atraccion es proporcional al
cuadrado de la polarizabilidad e inversamente proporcional a la sexta potencia de la distancia de
2

a
separacion entre las moléculas, o sea: U =~ P donde a es la polarizabilidad. La constante de

proporcionalidad viene a ser, aproximadamente la misma para muchas moléculas y su valor es de
1’8.10Y Julios. Todas las moléculas, incluidas aquellas que no tienen momento dipolar
permanente se pueden atraer unas a otras y por esta razon puede ser alcanzado el estado liquido
por cualquier sustancia. El origen de estas fuerzas, que actian con independencia de los dipolos
moleculares, fueron caracterizadas por F. London y soOlo pueden estudiarse mecano-
cuanticamente ya que dependen de los movimientos de los electrones en las moléculas vecinas.
Las fuerzas de London ejercen su accion a distancia muy cortas y son las mas débiles de todas
las fuerzas de atraccion, de interés para los quimicos. Como consecuencia del factor a?, las fuerzas
de London aumentan rapidamente con el peso molecular, o sea, con el volumen molecular y con
el numero de electrones polarizables. Estas fuerzas son las responsables de que las moléculas de
los halégenos, aun siendo apolares, tengan fuerzas de interaccion que aumentan con su tamafio.
La experiencia demuestra que son mucho mayores en moléculas alargadas que en las redondas,
ya que en las primeras existe mayor contacto local con las moléculas vecinas.
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3.9. Enlace metédlico.

Las propiedades de los metales no se pueden explicar mediante las teorias de enlace
anteriores, sobre todo, la conductividad eléctrica y térmica.

En principio se usé un modelo llamado gas de electrones, los a&tomos se convierten en
cationes ordenados al perder sus electrones, ordenados en estructuras cubicas o hexagonales
compactas, sobre todo, los electrones de valencia liberados tras la formacion del cation rodean
toda la estructura como si fueran un gas y neutralizan la carga positiva. Esta teoria no explica la
existencia de los semiconductores y de los superconductores. Los semiconductores son sustancias
metalicas o no, que conducen o no en funcion de su temperatura.

Para explicar estas anomalias surge la teoria de bandas, proveniente de la aplicacion de la
TOM, los electrones de valencia son los compartidos, porque los orbitales moleculares tienen
energias tan proximas gue se solapan, estableciendo bandas de energia, serian un caso extremo
de orbitales moleculares deslocalizados. La banda de energia formada por los orbitales atdmicos
de valencia se llama banda de valencia. La banda de energia formada por los primeros orbitales
atomicos vacios se llama banda de conduccién. Del hecho, de la proximidad entre ellas surge la
explicacion de conductores, semiconductores o aislantes.

Las propiedades de las sustancias metalicas son:

- expulsan electrones al ser calentados, efectos fotoeléctrico y termoidnico.

- Forman estructuras compactas rodeadas por electrones, elevada densidad.

- Conducen muy bien la electricidad y el calor.

- Tienen brillo caracteristico.

- Su dureza es media o baja, con buenas propiedades mecéanicas, con elevada
deformabilidad.

- Sus puntos de fusién son altos.

- No se disuelven en disolventes moleculares ordinarios, pero si unos en otros formando
aleaciones.

TABLA COMPARATIVA DE PROPIEDADES ENTRE DIVERSAS SUSTANCIAS

COMPUESTO | ENLACE 1 T FUS.Y EB. ESTADO | SOL.AGU | SOL. APO. Y
CONDUCTIVIDAD
C (diamante), SiO, | RED 0 Muy altas sélido No No. No conduce
COVALENTE
NaCl IONICO #0 Altas sélido Si, solvatac. No. Conducen: fund. y disol.
Zn METALICO 0 Altas y medias sélido No No. Conducen.
HF, H,O y NHs; | PUENTES #0 Medias y bajas Liguido Si No. No conduce.
alcoholes
CIF COVALENTE #0 Bajas Gas Si No. No conduce.
POLAR
SiH,4 COVALENTE 0 Mas bajas, | Gas No Si. No conduce
APOLAR aumentan con masa
molar

Estan ordenados con fortaleza decreciente, como podemos observar.
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PROBLEMAS DE PAU DEL 2025.

a) Dadas las moléculas H2S y PF3, razone en cual o cuales de ellas el &tomo central presenta algin par de
electrones sin compartir. Los atomos centrales son el azufre y el fésforo. La estructura de Lewis de ambos
es: H-§-H y P . Con lo cual el azufre presenta dos pares sin compartir y el fésforo sélo

= | >

un par. IFl IFI IFI

b) Justifique la geometria del PF3. Su estructura electronica es tetraédrica, pero al tener un par
de electrones sin compartir, su estructura molecular es piramide trigonal.
c) Indique la hibridacién del &tomo central del H2S. Como su estructura electrénica es

tetraédrica se trata de una sp3.
d) ¢Por qué la molécula de BFz es apolar?. El boro es un caso de hipovalencia, completa capa con 6

electrones. Su estructura IEl de Lewis es: , con lo cual presenta una estructura electronica
triangular plana, como no I;!i tiene electrones desapareados, su estructura molecular segun la
TRPECYV es triangular £ A plana forman 120° entre los atomos periféricos. Aunque el enlace

BF es polar, la suma de los momentos dipolares es cero, resultando la molécula apolar.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2024.

1. Dados tres elementos cuyas configuraciones electrénicas son: A (1s22s22p2); B (1s22s22pe3s1) y C
(1s22522p63s23ps)

a) Explique si es posible que existan las moléculas B2y C2

b) Justifique el tipo de enlace que se dara entre los elementos By C.

¢) Razone si el compuesto formado por A y C serd polar.

2. Justifigue si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Si una molécula es apolar no puede contener enlaces polares.

b) En un sélido metdlico los cationes y aniones ocupan posiciones fijas dentro de la red metélica.
¢) La molécula de BCls tiene geometria plana triangular.

3. Dadas las siguientes moléculas NClzy BCls

a) Explique por qué el NCls presenta caracter polar y, sin embargo, el BClz es apolar.
b) Justifique la solubilidad en agua de ambas sustancias.

¢) Indique la hibridacion del atomo central en cada una de las moléculas.

4. Dadas las moléculas de BFsy PFs

a) Represente las estructuras de Lewis de cada una de ellas.

b) Razone la geometria molecular de cada una de las sustancias a partir de la teoria RPECV.
¢) Justifiqgue su polaridad.

5. Para las moléculas CHsCl y CHa4

a) Indique el tipo de hibridacion que presenta el atomo de carbono.
b) Justifique la polaridad de los enlaces y de la molécula.

¢) Razone su solubilidad en agua.

6. Para las sustancias KCl y Clz, justifique:
a) El tipo de enlace presente en cada una.

b) Cual tendrd menor punto de fusion.

c¢) Cual tendra mayor solubilidad en agua.
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PROBLEMAS DE PAU DEL 2023.

1. Para las moléculas OF2 y BFs:
a) Justifique la geometria molecular que presentan segtn la TRPECV.
b) Indique la hibridacion del &tomo central de cada molécula.
¢) Razone si son polares o apolares.

2. Responda a las siguientes cuestiones de manera razonada:
a) Dados los compuestos CaF2y COz, identifique el tipo de enlace que predomina en cada uno de ellos.
b) Ordene los compuestos CaF2, COz y H20 de menor a mayor punto de ebullicion.
c) De los compuestos NaF, KF y LiF ¢,cudl tiene mayor energia reticular?

3. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) En una molécula apolar todos los enlaces son apolares.

b) Una molécula tetraédrica es siempre apolar.

c) Las moléculas BeCl2y Hz2S presentan el mismo angulo de enlace.

4. Justifique si las siguientes sustancias son conductoras de la electricidad:
a) El agua pura en estado liquido.

b) El cloruro de potasio en estado sélido.

c) El cloruro de sodio en disolucion acuosa.

5. Conteste justificando la respuesta:

a) ¢, Qué compuesto tendra mayor dureza: LiBr o Csl?

b) ; Qué compuesto tendra mayor temperatura de ebullicién: HI o0 HF?
¢) ¢, Qué compuesto tendra mayor punto de fusion: NaBr o Nal?

6. Los atomos A, B, C y D corresponden a elementos del segundo periodo y tienen 2, 3, 5y 7 electrones de valencia, respectivamente.
Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢ Qué formula tendra el compuesto formado por Ay D?

b) El compuesto formado por C y D ¢ presentara enlace idnico o covalente?

c) ¢ Qué elemento tiene la energia de ionizacién mas alta?

PROBLEMAS DE PAU DEL 2022.

1. Dados los siguientes compuestos: NaF, CHs y CH3OH
a) Justifique el tipo de enlace interatdmico que presentan.
b) Ordénelos razonadamente de menor a mayor punto de ebullicién.
c¢) Justifique la solubilidad de estos compuestos en agua.

2. Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes proposiciones:
a) El compuesto formado al enlazarse los elementos A (Z= 11) y B (Z= 8) es un solido
conductor de la electricidad cuando esté fundido.
b) El punto de fusion del NaCl es menor que el del MgCla.
c) Los siguientes compuestos estan ordenados por puntos de fusién decreciente:
NaF > F2 > HF

3. Dadas las moléculas BeFz y CHsCl:
a) Determine las correspondientes estructuras de Lewis.
b) Prediga la geometria que presentan segun la TRPECV.
c¢) Justifique la polaridad de las moléculas
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4. Dadas las especies quimicas H2S y PCls:
a) Represente la estructura de Lewis de cada molécula.
b) Justifique la geometria de cada molécula segun la TRPECV.
c) Indique la hibridacion que presenta el atomo central de cada una de las especies.

5. Justifique:
a) ¢ Qué compuesto tendra mayor dureza, LiBr o KBr?
b) ¢ Qué tipo de fuerzas hay que vencer para vaporizar agua?
c) ¢,Por qué la longitud del enlace C—-C va disminuyendo en la serie etano-eteno-etino?

6. Conteste razonadamente:
a) ¢ Presenta enlaces multiples la molécula de N2?
b) Segun la TRPECV, ¢toda molécula triatébmica es lineal?
c) ¢Por qué el punto de fusién del MgO es mayor que el del K20?

PROBLEMAS DE PAU DEL 2021.

1. Sean las moléculas: BF3, PHz y CH4
a) Razone en cual de ellas el a&tomo central presenta algun par de electrones sin compartir.
Sol (PH3).
b) Justifique la geometria que presentan las moléculas BFz y PHs segun la TRPECV. Sol
(triangular planay piramide trigonal, respectivamente).
c¢) Indique la hibridacién que presenta el atomo central en CHa . Sol (sp?).

2. Escoja en cada apartado la sustancia que tenga mayor punto de ebullicién. Justifique en cada
caso la eleccién, basandose en los tipos de fuerzas intermoleculares:
a) HF o HCI Sol (HF, puentes).
b) Brz o Hz2Sol (Brz, Van Der Waals, mayor Mm).
c) CHas o0 CH3CHs Sol (etano, igual que en el apartado anterior).

3. Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes proposiciones: Sol (todas falsas).
a) Los enlaces por puentes de hidrogeno se forman siempre que la molécula tiene un atomo
de hidrégeno.
b) Los puntos de ebullicion de los siguientes compuestos, H20, H2S, CHa, siguen la siguiente
secuencia de valores: CH4 > H2S > H20
c) Latemperatura de fusion del dicloro (Cl2) es mayor que la del cloruro de sodio (NaCl).

4. a) ¢Por qué a 25 °Cy 1 atm el H20 es liquida y el H2S no? Sol (el agua tiene puentes y el
otro no, el atomo de S es mas grande y por ello las fuerzas electrostaticas son
menores, recordad la ley de Coulomb)

b) Justifiqgue qué sustancia serd mas soluble en agua, el yoduro de sodio (Nal) o el diyodo (12).
Sol(sustancias polares son solubles en agua, también polar, Nal)

c) ¢Porqué a25°Cy1atmel F2y el Cl2 son gases, el Brz es liquido y el I2 sélido? Sol (todas
son sustancias covalentes moleculares, las fuerzas de atraccién crecen con la Mm)
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5. a) ¢Qué es la energia reticular? Indique de qué factores depende. Sol (es la que une a los
iones dentro del enlace idnico, proporcional ala carga idnica e inversamente
proprocional al radio iGnico).

b) Realice un esquema del ciclo de Born-Haber para el NaCl. Sol (libro)

c) Calcule la energia reticular del NaCl a partir de los siguientes datos:
Entalpia de sublimacion del Na(s) = 109 kJ/mol; Entalpia de disociacion del Cl2(g) = 242
kJ/mol; Energia de ionizacion del Na(g) = 496 kJ/mol; Afinidad electronica del Cl(g) = — 348
kd/mol; Entalpia de formacion del NaCl(s) = — 411 kJ/mol. Sol (Ur=-789 KkJ/mol)

6. Los datos experimentales muestran que la molécula PF3 es polar y presenta una geometria de
piramide trigonal:
a) Justifigue la geometria observada aplicando la teoria de repulsion de pares de electrones
de la capa de valencia (TRPECV). Sol (Procede de una tetraédrica, par de e nc).
b) Justifiqgue razonadamente la polaridad observada. Sol (3 p#0).
c¢) ¢ Qué diferencias en geometria y polaridad encontrariamos con la molécula BF3? Razone la
respuesta. Sol (triangular plana, hipovalencia, apolar((3 p=0) ).

PROBLEMAS DE PAU DEL 2020.

1. Dadas las siguientes sustancias: Al, SOz y KCI, indique razonadamente la sustancia que
presenta:

a) Mayor solubilidad en agua. Sol (KClI, i6nico).
b) Menor punto de fusion. Sol (SO2)
c) Mayor conductividad térmica. Sol (Al)

2. En referencia al tetrafluoruro de carbono, CFa:
a) Indigue el tipo de hibridacién que presenta el &tomo de carbono. Sol (sp?).
b) Justifique la polaridad de los enlaces y de la molécula. Sol (Si, molecula apolar).
c) Razone si es soluble en agua. Sol (no, apolar)

3. Para las moléculas NHs y BeClz:

a) Determine razonadamente su geometria molecular mediante TRPEV. Sol (piramide trigonal,
lineal).

b)Indique la hibridacién que presenta el &tomo central. Sol (sp3, sp)
c)Razone si esas moléculas son polares. Sol (el azano si, el dicloruro de berilio no)

4, Seleccione razonadamente entre las siguientes sustancias: Na, CH4, KCl y H20

a) Una sustancia que presenta interacciones de tipo de Van der Waals y que es
gaseosa a temperatura ambiente. Sol (metano).

b) Una sustancia de alta conductividad eléctrica en estado sélido. Sol (Na)
c) Una sustancia no conductora que se transforma en conductora al fundir. Sol (KCI)
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5. Dadas las especies quimicas H20 y PCls:

a) Dibuje la estructura de Lewis de cada molécula y prediga su geometria. Sol (angular, piramide
triangular)

b)Justifique la polaridad de las moléculas segun la TRPECV. Sol (ambas, sp3)
c) Expligue cual tendra un mayor punto de fusion. Sol (agua, puentes de hidrogeno)

6. Indique justificadamente si las siguientes proposiciones son verdaderas o falsas:
a) El HI tiene menor punto de ebullicién que el HF. Sol (V)

b)El PCls presenta geometria plana triangular segun la TRPEV. Sol (F)

c) El NaCl presenta un punto de fusion menor que el NaBr. Sol (F)

PROBLEMAS DE PAU DEL 2019.

1.- Dadas las sustancias KBr, HF, CHs y K, indique razonadamente:
a)Una gue no sea conductora en estado sélido pero si fundida. Sol (KBr)
b)Una que forme enlaces de hidrogeno. Sol (HF).

c)La de menor punto de ebullicién. Sol (metano)

2.- Explique, razonadamente, cudéles de las siguientes afirmaciones respecto al trifluoruro de boro
(BF3) son ciertas:

a) El boro presenta una hibridacion sp2 en dicho compuesto. Sol (V)

b)Es una molécula polar ya que tiene enlaces polares. Sol (F)

c)Conduce la corriente eléctrica cuando se encuentra en estado liquido. Sol (F).

3.- Indique, justificadamente, si las siguientes proposiciones son verdaderas o falsas:
a) El CO2 es menos soluble en agua que el CaO. Sol (V, aunque dudoso)

b)El PCls presenta geometria tetraédrica segun la TRPECV. Sol (F)

¢) El punto de ebullicién de HF es mayor que el de NaF. Sol (F)

4.- Considere las moléculas NFsz y CH3OH:

a) Escriba sus estructuras de Lewis. Sol (Lewis, sp?, ambas)

b)Justifiqgue sus geometrias segin la TRPECV. Sol (pirdmide triangular, tetraédrica)
c)Razone si son o no polares. Sol (ambas).

PROBLEMAS DE PAU DEL 2018.

1.- Las configuraciones electrénicas de dos a&tomos A 'y B son 1s? 2s? 2p3y 1s? 2s? 2p®,
respectivamente. Explique razonadamente:
a) El tipo de enlace que se establece entre ambos elementos para obtener el compuesto ABs.
Sol (covalente, nitrégeno y fluor)
b) La geometria segun la TRPECV del compuesto ABs. Sol (piramide triangular).
c) La polaridad del compuesto AB3 y su solubilidad en agua. Sol (polar, soluble)

2.- Explique, en funcion del tipo de enlace, las siguientes afirmaciones:

a) El cloruro de sodio tiene un punto de fusién de 800°C, en cambio, el Cl2 es un gas a
temperatura ambiente. Sol (i6bnico, covalente molecular)

b) El diamante no conduce la corriente eléctrica mientras que el niquel si lo hace. Sol (el
diamante no tiene electrones libres, el niquel si)
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c) La temperatura de fusion del agua es menor que la del cobre. Sol (el cobre tiene enlace
metalico)

3.- Dados los siguientes compuestos: LiCl, CHs, H20 y HF, indique razonadamente:

a) El tipo de enlace que presentan. Sol (i6nico, covalente molecular, puentes y puentes)

b) Cuales de las moléculas covalentes son polares. Sol (agua y HF)

c) Cuales de las moléculas covalentes pueden presentar puntos de fusion y ebullicibn mayores
de lo esperado. Sol (agua y HF, por puentes de hidrogeno).

4.- De entre las siguientes sustancias NaBr, CCls y Cu, responda razonadamente a las siguientes
cuestiones:

a) ¢ Cudles conducen la electricidad en disolucion o en estado so6lido? Sol (NaBr y Cu)

b) ¢ Cudl seré la de menor punto de ebullicion? Sol (tetracloruro de carbono).

c) ¢ Cudles seran insolubles en agua? Sol (cobre y tetracloruro).

5.- Para la molécula CH3CI, indique razonadamente:

a) Su geometria aplicando la teoria de RPECV. Sol (tetraédrica)
b) El caracter polar o no polar de dicha molécula. Sol (polar)

c¢) La hibridacién del atomo central. Sol (sp?).

6.- a) Dibuje la molécula de eteno (CH2=CHz2), indicando la hibridacion de los &tomos de carbono
y todos los enlaces o y 1 presentes. Sol (hacerlo)

b) Realice el diagrama de Lewis de la molécula CH3CI. Sol (sp3)

c¢) Justifique la polaridad de la molécula PH3, basandose en la aplicacion de la TRPECV. Sol

(polar)
PROBLEMAS DE PAU DEL 2017.

1.- a) Represente las estructuras de Lewis de las moléculas de H20 y de NFs. Sol ( sp®)

b) Justifique la geometria de estas moléculas segun la Teoria de Repulsion de los Pares de
Electrones de la Capa de Valencia. Sol (angular, piramide triangular )

c) Explique cual de ellas presenta mayor punto de ebullicion. Sol (agua, puentes de H)

2.- En funcion del tipo de enlace conteste, razonando la respuesta:

a) ¢ Tiene el CH3OH un punto de ebullicibn mas alto que el CH4? Sol ( Si, puentes)
b) ¢ Tiene el KCI un punto de fusién mayor que el Cl2? Sol (Si, i6bnico )

c) ¢ Cual de estas sustancias es soluble en agua: CCls 0 KCI? Sol ( Cloruro, i6nico)

3.- Dadas las siguientes especies quimicas NClz y BCls:

a) Explique por qué el tricloruro de nitrdgeno presenta caracter polar y, sin embargo, el tricloruro
de boro es apolar. Sol (piramide triangular, triangular plana)

b) ¢ Cual de las dos sustancias sera soluble en agua? Justifique su respuesta. Sol (NCls, polar)

¢) Indique la hibridacion del atomo central en cada una de las especies. Sol ( sp2, sp?)

4.- Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) El CsCl es un sdélido cristalino conductor de la electricidad. Sol ( Falso, i6nico)

b) El H2S tiene un punto de ebullicion mas bajo que el H20. Sol (Verdadero, no tiene puentes )
c) El cloruro de sodio es soluble en agua. Sol ( Verdadero, es i6nico)
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5.- a) Explique, en funcién de las interacciones moleculares, por qué el NHs tiene un punto de
ebullicibn mas alto que el CHa. Sol (Tiene puentes )
b) Explique, en funcién de las interacciones moleculares, por qué el CH4 tiene un punto de
ebullicion méas bajo que el C2He. Sol (Tiene mayor masa molecular, Van der Waals )
c¢) Indique cuantos enlaces 11 y cuantos o tienen las moléculas de nitrégeno y oxigeno. Sol
(N:1,2,0:1,1)

6.- De entre las sustancias siguientes: Cu, NaF y HF, elija, justificadamente, la mas
representativa en los aspectos que se indican a continuacion:

a) Sustancia no metalica de punto de fusién muy elevado. Sol ( NaF, iénico)

b) Sustancia con conductividad térmica y eléctrica en estado natural. Sol ( Cu, metélico)

c) Sustancia que presenta puentes de hidrogeno. Sol ( HF)

PROBLEMAS DE PAU DEL 2016.

1.- Para las especies HBr, NaBr y Br2, determine razonadamente:

a) El tipo de enlace que predominara en ellas. Sol (covalente molecular, iénico, covalente
molecular)

b) Cuél de ellas tendra mayor punto de fusion. Sol (NaBr, i6nico )

c) Cudl es la especie menos soluble en agua. Sol (dibromo, apolar )

2.- Dadas las moléculas BF3 y PFs:

a) Represente sus estructuras de Lewis. Sol (sp?, sp?)

b) Prediga razonadamente la geometria de cada una de ellas segun la TRPECV. Sol (triangular
plana, pirdmide triangular )

c) Determine, razonadamente, si estas moléculas son polares. Sol ( PF3)

3.- Explique, razonadamente, qué tipo de fuerzas hay que vencer para:
a) Fundir hielo. Sol ( Van der Waals)

b) Disolver NaCl. Sol ( 16nico, culombianas)

c) Sublimar I2. Sol (Van deer Waals )

4.- Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢Por qué, a 1 atm de presion y a 25°C, el H20 es un liquido y el H2S es un gas? Sol ( PH)
b) ¢ Qué compuesto sera mas soluble en agua, CaO o CslI? Sol ( Csl)

c) ¢Son polares las moléculas de H20 y de 12? Sol (Sélo el agua)
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TEMA 4. ENERGETICA, CINETICA Y EQUILIBRIO QUIMICOS.

4.1 Energética quimica.

La termodindmica es la parte de la fisica que se ocupa de los intercambios de calor y trabajo
en los procesos. La termoquimica se ocupa del intercambio de calor y trabajo en las reacciones
qguimicas. Una reaccion quimica se puede entender como un sistema termodinamico en el cual hay
magnitudes, variables termodinamicas, que sirven para conocer su estado, como P, T, d, o la masa,
el volumen, .. Hay variables que dependen de la cantidad de materia del sistema termodinamico,
son llamadas extensivas (masa, volumen,..), otras no dependen de la cantidad de materia que
tenga el sistema, se llaman intensivas (densidad, concentracion,...)

Entendemos por sistema termodinamico la porcion de materia objeto de estudio y entorno
el resto de material del Universo. Los sistemas pueden ser abiertos, cerrados o aislados. Las
magnitudes que permiten conocer el estado del sistema se llaman funciones de estado,
mencionadas anteriormente. Un sistema se considerara en equilibrio si esta en equilibrio mecanico,
térmico y quimico. En ese momento se considera que hay definido un estado, cuando el sistema
cambia de un estado a otro, decimos que ha tenido lugar un proceso termodinamico. A su vez los
procesos pueden ser reversibles o irreversibles, seran irreversibles cuando el sistema evoluciona
en un sentido Unico, serén reversibles si el sistema va sufriendo pequefios cambios, de un estado
de equilibrio a otro, un pequefio cambio puede hacer que el sistema evolucione en sentido inverso.

El primer principio de la termodinamica dice que la energia total de un sistema aislado se
conserva. La variacion de energia del sistema sera la suma de los intercambios de calor y trabajo.
Todo sistema tiene una energia interna contenida en los enlaces quimicos y en el estado de
movimiento microscépico del sistema. El primer principio afirma que U es una funcion de estado,
un aumento de ésta se expresa como AU=Q+W. Los procesos también se pueden clasificar en
funcién del trabajo de expansion: isdbaro (Qp-pAV), isotérmico (AU=0, ya que Q=-W=nRTIn V2/V1))
, isécoro (AU=Qv ) y adiabatico (AU=-pAV). La variacion de trabajo en un proceso isocérico es 0,
en un proceso isobarico es —p(V2-V1) y en un proceso isotérmico es —nRTIn (V2/V1).

La energia desprendida en una reaccion quimica a volumen constante, coincide con la
variacion de su energia interna. Cuando las reacciones se hacen a presion constante se introduce
la entalpia, H=U+pV, con lo cual el calor desprendido a presion constante sera la entalpia. La
variacion de entalpia sera: -AH=AU+pAV+VAP, con lo cual en un proceso isobaro AH=Qp.
Aplicando la definicion de los calores a volumen constante y a presion constante,
Q,=Q +AnRT,ideales» C, - C, = R,ya...que---Q= CnAT .

Si en un sistema solo intervienen sélidos y liquidos, AH=AU, si en el sistema intervienen
gases (ideales) se cumple que AH=AU+ (An)RT.

Para establecer las condiciones de espontaneidad de una reaccion quimica se introduce la

entropia, una medida del desorden de un sistema. Para sistemas cerrados en equilibrio se puede
definir como U=TS+W. Podemos definir también la energia libre de Gibbs, G=H-TS. Para un
sistema se cumple siempre que AS=q/T, calor recibido por el sistema a temperatura constante,
dQ
T
Recordamos también que Q=mCeAT, donde el calor absorbido por un sistema era proporcional a
la masa, al calor especifico y al incremento de temperatura. En los cambios de estado, Q=mA,
donde m era la masa y A era una constante para cada sustancia (calor latente de fusion o de
vaporizacion).

El segundo principio de la termodindmica establece que un sistema evoluciona
espontaneamente si la entropia del universo aumenta con esa transformacién, ASuniverso>0.

2
para un sistema aislado AS=0. La entropia entre dos estados se podria definir como: AS = _[
1
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El tercer principio establece que la entropia de una sustancia pura que se encuentra como
cristal perfecto a 0 K es cero (S=0, a 0 K).

El criterio de signos que se usa en termoquimica (IUPAC) es:

- Positivo: trabajo y calor que se realiza sobre el sistema.

- Negativo: trabajo y calor que cede el sistema.

4.2. Energiaen las reacciones quimicas.

La energia puesta en juego en las reacciones quimicas puede ser en formas diversas, lo
mas usual es que sea en forma de calor. Si se desprende calor decimos que la reaccion es
exotérmica y si se absorbe calor decimos que es endotérmica. Por ejemplo:

C(s) + O2(g) — CO2(g) + 393’5 KJ (exotérmica).

En las reacciones quimicas se conserva la energia, como en todos los sistemas.
Si la reaccion se lleva a cabo a presion constante, la magnitud que mide el cambio energético es
al entalpia, con lo cual en el ejemplo anterior, AH=-393’5 KJ , se toma el signo negativo por
convenio, para indicar que el sistema nos proporciona energia, si hubiese que afadirle la
considerariamos positiva. La notacion que se usa para la reaccion anterior es:

C(s) + O2(g) — CO2(g) AH=-393'5 KJ

Podemos definir la I
entalpia de reaccion como,
AH=>H (pro) - > H (reac),

MAGNITUDES TERMODINAMICAS ‘

COMPUESTOS INORGANICOS

|
H Elemento “ Férmula H AHY (k) - mol~T] ||AG,° {kJ - mol-%} §°(J.mol"". K")|

es decir, como la energia Azufre ! S. (o) + 102,30 49,63 — 431,00
1 SO, () ~ 296,80 — 300,20 — 248,20
se conserva, la entalpia de g o " —ane |
ITe A Bromo Br, [g) + 3091 + 3,11 — 245,50 :
la reaccion sera la suma de i o ol Tl |
i Calcio CaCO, (s} —1207,00 —1129,00 - 929 ;
las entalplas de los CaO {s) — 635,10 — 604,00 - 3975 !
CalCHY, (s) — 986,10 — 898,50 - 8339
productos menps la suma Carbono C (diomante) £ 1,90 - 2% - 238
de las entalpias de los € lgrafiro 0.00 0.00 - 574
; ccl, (g) - 102,90 — 60,59 ~ 309,90
reactivos. ‘ CO (g) ~ 110,50 ~ 137,20 ~ 197,70
. . co, lg) — 393,50 — 394,40 — 213,70
A continuacion insertamos Cloro cllg) = 121,70 - 10570 - 165,20
) cly{g) 0.00 0,00 - 223,10
una tabla de magnitudes ‘ - ac) - 167,20 - 131,20 + 5650
e L. Flgor ‘ F (o) — 78,99 — 61,91 + 158,80
termodinamicas de Fésforo P (rojo) ~ 17,60 - 1210 + 22,80
. . Hidrégeno HCl {g) - 92,31 —- 95,30 + 186,90
algunas sustancilas: i H,S (g) — 20,63 - 33,56 + 205,80
HF (g) - 271,10 — 273,20 + 173,80
HBr (g} — 36,40 ~ 53,45 +198,70
Hi (g) — 26,48 - 1,70 + 206,60
HNO, (1) — 174,10 - 8071 + 155,60
H.0 (@) — 241,80 ~ 228,60 + 188,80
H,O 1) ~ 285,80 - 237,10 + 6991
H,0, () - 136,30 - 105,60 + 232,70
H,0, ) - 187,80 ~ 120,40 + 109,60
H,50,() ~ 814,00 ~ 690,00 + 156,90
H, () 0,00 0,00 + 130,70
Litio Li {g) + 159,40 + 126,70 = 138,80
Mercurio Hg (/) 0,00 0,00 ~ 76,02
Nitrégeno NH; {g) - 46,11 - 16,45 - 192,50
NO (g} + 90,25 + 86,55 ~ 210,80
NLO (g} + 82,05 + 104,20 ~ 219,90
NO, (g + 3318 + 51,31 — 240,10
N0, (g) + 916 + 97,89 — 304,30
Oxigeno O {g) + 249,20 + 231,70 — 161,10
O, (g) 0,00 0,00 — 205,10
i 0. (g) + 142,70 ~ 163,20 — 238,90 :
"' Potasio K {g) + 89,24 - 60,59 - 160,30 |
KCl {s) — 436,70 — 409,10 — 82,59
Sodio Na {g) + 107,30 - 76,76 — 153,70
El hecho de que una Na,CO, (s} ~1131,00 —1044,00 — 135,00
16 A i Nacl {s) — 411,20 — 384,10 - 7213
reaccpn _sea exotermica o g | el = s - i
endotermma puede ser Yodo I, (g} — 62,44 + 19,33 + 260,70
representado en los
-~



llamados diagramas entalpicos, en los graficos siguientes se muestra la formacion del CO (proceso
exotérmico) y la descomposicion del HgO (proceso endotérmico).

proceso exotérmico = proceso endotérmico
I
2 2Hg () + 0, (9)
1 ©
C(s) + > 0, (9) £
Q

AH = -110,5kJ
AH = +181,4kJ

CO(9)

2 HgO (s)

Como vemos en el primer caso la entalpia es menor que 0 y en el segundo es mayor que
cero, procesos exotérmico y endotérmico, respectivamente.

4.3. Ley de Hess.

Cuando una reaccion se puede expresar como suma algebraica de otras, su calor de
reaccion es igual a la suma de los calores de reaccion de las reacciones parciales. Vemos un
ejemplo.

4.4. Entalpias de formacion.

Una forma de conocer los calores de reaccion es tabular las entalpias en unas condiciones
dadas, se refieren a 298 °K , 1M y 1 atmdsfera, a partir de sus estados termodindmicos mas
estables. Por ejemplo en la reaccion:

Y N2 (g) + 3/2 H2(g) — NHz(g) AH? = -46'1 KJ (exotérmica).

La entalpia de formacién de un elemento en su estado puro y estandar es cero. Se cumple también,
para cualquier reaccion, la aditividad de las entalpias de formacion, esto es:

AH=} H¢ (productos) - > Hs (reactivos).

Por ello, para una reaccion dada, por ejemplo, A + B — C + 2D, si queremos calcular su entalpia
aplicaremos (consultando la tabla):

AH=AHIC+2AH{D- AH}A- AH]B

4.5. Otras entalpias.

Podemos definir otras entalpias, como la de combustién, se define para cada mol de
sustancia que combustiona con oxigeno para dar didxido de carbono y agua. A veces se habla de
entalpia de hidrogenacion para 1 mol de sustancia insaturada forma la sustancia saturada
correspondiente.

Podemos hablar de entalpia de enlace, es la energia necesaria para romper un mol de
enlaces entre dos atomos. Cuanto mayor sea, mas fuerte sera el enlace. Otra forma estimativa de
medir la entalpia podria ser:

AHreaccion= ZAHenlaces rotos(reactivos) - ZAHenlaces formados (productos)
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4.6. Espontaneidad de las reacciones quimicas.
Podria parecer que los procesos exotérmicos son espontaneos, pero existen procesos
endotérmicos espontaneos a temperatura ordinaria. Por ejemplo:

(NH,),CO,(s) —— NH,CO,H(s)+ NH,(g) AH=40,2 KJ.

La espontaneidad de una reaccion quimica va a depender de la entropia y de su entalpia.
La variacion de entalpia la hemos visto ya, la de entropia se podria poner al revés, lo mismo que
para la energia libre de Gibas, por ser funciones de estado, como:
ASreaccion= ZASenIaces formados (productos) - ZASenIaces rotos(reactivos) .

Por convenio, la energia libre de Gibbs de los elementos en condiciones estandar, en su estado
termodindmico mas estable, a 298 K es cero.

Recordando que AG=AH — TAS, se puede establecer una tabla para saber si una reaccion quimica
es espontanea o no:

AH <0 => proceso exotérmico | AS >0 => aumenta el desorden AGS0 procesg e
espontaneo

, Depende de la temperatura:
AH < 0 => proceso exotérmico | AS <0 = aumenta el orden o si|AH|>|TAS|= AG<0

o si |[AH|<|TAS|= AG>0
Depende de la temperatura:
AH> 0= proceso endotérmico | AS>0=> aumenta el desorden | @ si|AH|>|TAS|= AG>0
o si|[AH|<|TAS|= AG<0

AH>0=> proceso endotérmico | AS < 0 = aumenta el orden 860> procesq SempieT
espontaneo

TR

4.7 Cinética quimica.

La cinética quimica estudia la velocidad con que ocurren los procesos quimicos, esto es la
rapidez con la que los reactivos se transforman en productos.

Un proceso espontaneo es aquel que sucede de forma natural en las condiciones de presion
y temperatura que se tengan, cumpliéndose
que AG=AH -T - AS < O, G es la energl'a Variacién de concentracion en la reaccién
libre de Gibbs, H la entalpia, S la entropia 'y ArB->C
T la temperatura, pero hay reacciones
espontaneas lentas y rapidas, la cinética :
guimica es experimental, no se puede .
predecir mas que a través de las medidas '
directas.

Definimos la velocidad de una
reaccion quimica como la variacion de la
concentracion de cada una de las
sustancias que intervienen por unidad de
tiempo.

0,04
[B]

0,03

concentracion (mol/l)

0'031-p'oll ™R/
s
55
w6 '}Q""wux('],".s_l

0,02

En la reaccién del grafico de la derecha:
A+B- C, 2%

T
25 s0 75 tiempo (s)
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las velocidades instantaneas serian,

d[A]
.
__d[B]
o

_d[C]

, vemos que seria la pendiente de la recta tangente a la grafica en cada punto, en el punto

c

(25,0°031), vemos que es de 0,0006 mol-L-1-s1.

Por ejemplo, en el proceso Deacon:

4HCI(g) + O2(g) 2 2H20 (g) + 2 Cl2 (g).

Vemos que la velocidad de desaparicion del HCI es cuatro veces mayor que la del oxigeno
y dos veces mayor que la aparicién del agua y del cloro.

Para obviar este inconveniente, podemos definir la velocidad positiva e independiente de
cada sustancia, definiéndola, para una reaccion del tipo: aA + bB > ¢cC + dD, asi:
1d[A] 1d[B] 1d[C] 1d[D]
adt b d cd d dt
La velocidad instantanea de la reaccion no nos dice nada sobre los mecanismos cinéticos
de la reaccion. Necesitamos una que relacione todas las concentraciones molares.

., en mol-L1.s1,

Para estudiar la velocidad de reaccion desde el punto de vista experimental, podemos
suponer que ésta depende de las concentraciones de los reactivos y de una constante cinética a

la que llamaremos k, sea la reaccién a A + b B — productos , llegamos a: V, = K[A]"[BY,

recordamos que Vv es la derivada de la concentracion respecto del tiempo, siendo a 'y B unos
pardmetros obtenidos experimentalmente, que no son a y b, denominados ordenes parciales de
la reaccion respecto de Ay B, respectivamente. La suma a + 3 se denomina orden total de la
reaccion.

Para explicar como se produce una reaccién quimica, Lewis propone la Teoria de
Colisiones, para que se produzca una reaccion quimica hace falta que los &tomos choquen entre
si, segun la teoria cinética. Asi la velocidad de una reaccién dependera de frecuencia de choques
por unidad de volumen, de la orientacion favorable de los mismos y de la eficacia energética de

esos choques. Segun Boltzmann, seran eficaces si tienen la energia de activacion, necesaria, Ea,
_Ea

para romper los enlaces (la fraccién de moléculas con energia igual o superior es e , donde R

es la constante de los gases y T la temperatura).
_Ea

Teniendo en cuenta esto, se deduce la ecuacion de Arrhenius : k= Ae R , que nos da el valor de
la constante cinética de la reaccion, A es el factor de frecuencia, que tiene en cuenta el nimero de
choques de los reactivos.

La realidad es algo mas compleja, cuando una reaccion quimica tiene lugar, es posible, que
antes de formarse los productos se formen productos intermedios en la reaccion, llevandose a
cabo dicha reaccion en varias etapas elementales, la velocidad de la reaccion global viene
determinada por la etapa elemental mas lenta que exista en la misma.
Por ello, posteriormente, Eyring, expone la Teoria del complejo activado, propone que cuando los
reactivos chocan, aparecen unas nuevas moléculas intermedias llamadas complejo activado,
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siendo la energia de activacion, Ea, la necesaria para que se forme. La expresion de Boltzmann
representa la fraccion de moléculas cuya energia es suficiente para constituir el complejo activado
y el valor de k es el mismo, siendo A una constante que depende del nimero de choques de los
reactivos, R=8,31 J-K1-mol, la constante de los gases en el SI, T la temperatura en kelvin y Ea,
la energia de activaciéon en J-mol?, o sea, la ecuacion de Arrhehius tiene el mismo significado,
excepto Ea.

Silos reactivos se encuentran en estado solido se ha comprobado que la cantidad del mismo
no influye en la velocidad de reaccion, es decir, no se reflejan en la expresion de la velocidad.
Igualmente, si hay reactivos liquidos y gases mezclados se comprueba que la velocidad de
reaccion sélo se ve afectada por los reactivos en fase gaseosa. En definitiva, son los reactivos
cuyas moléculas tienen mayor movilidad los que influyen en la velocidad de reaccion.

Para reacciones elementales (que transcurren en un solo paso sin procesos intermedios)
se encuentra que a Yy B coinciden con los coeficientes estequiométricos, a y b, que representan la
molecularidad de la reaccion, pero en el resto de los casos no.

La Teoria de Eyring explica los diagramas de entalpia, que pueden contener la informacion de Ea,
podemos observar que siempre es positiva tanto para la reaccién directa como para la inversa:

El valor de k

Proceso exotermico Proceso endotéermico
depende de la . -
tem peratura aumentado g g
su valor con ésta. D 0

lgualmente se Ed ,
encuentra que el valor Ea
de k depende de otra
constante, propia de Reactivos IAH(O Reactivos
cada reaccién quimica,
llamada energia de
activacion, Ea, que se
suele medir en kJ-mol-.
Para que una reaccion
tenga lugar, es
necesario aumentar
SIEMPRE el estado energético de los reactivos hasta formar una especie intermedia llamada
COMPLEJO ACTIVADO. Una vez alcanzada esta activacion el proceso contindia con disminucion
de energia. La energia de esta segunda fase menos la energia de activacion constituye la variacion
de entalpia del proceso global, que podra ser negativa (desprendida), con lo cual tendremos un
PROCESO EXOTERMICO o positiva (absorbida) y serda un PROCESO ENDOTERMICO.

Productos

Avance de la reaccion Avance de la reaccion

RIS o ] "AACCION DAaAra ra3ccinns
Perfil de reaccion para reaccion

se muestran las en

El valor de Ea disminuye, aumentando el valor de k, cuando se utilizan unas sustancias llamadas
CATALIZADORES (en este caso positivos). También es posible utilizar catalizadores negativos
gue inhiben la reaccion (disminuye la velocidad a costa de disminuir k, aumentando Ea). Debe
tenerse en cuenta que los catalizadores no se consumen en la reaccién, su funcion es la de
adherirse a los reactivos para disminuir (catalisis positiva) o aumentar (catalisis negativa) el valor
energético del complejo activado, por lo cual tampoco varian el valor de AH de la reaccién. Un
claro ejemplo de catalisis positiva se puede observar al afiadir pequefias cantidades de un metal
0 su catién, como el hierro presente en la hemoglobina de la sangre, al agua oxigenada. La
descomposicion inmediata del peréxido de hidrégeno delata el aumento de la velocidad de
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reaccion por catalisis.

La velocidad de una reaccion aumenta con:

En funcién de la naturaleza quimica del proceso, por ejemplo, las reacciones con triples enlaces
son mas lentas que las de enlaces sencillos.

El estado fisico de los reactivos, los liquidos y gases son mas rapidos.

La concentracion de reactivos.

La temperatura, al subir 10°C , aproximadamente, la velocidad se duplica.

Presencia de catalizadores positivos apropiados.

PROBLEMAS DE PAU 2024

1. Para la siguiente reaccion:
4NHz(g) + 302(g) — 6H20(1) + 2N2(g)
Calcule:
a) La entalpia de reaccion estandar.
b) La variacion de energia interna (calor a volumen constante) a 25 °C. DATOS: R=8,31 J-mol1-K-1,

Enlace N-H 0=0 N=N O-H

Energia(KJ-mol?® | 390 499 946 460

PROBLEMAS DE PAU DEL 2016.

1.- Dada la siguiente ecuacion termoquimica: 2Hz (g) + Oz (g) — 2H20 (g); AH=-483,6 kJ, justifique
cuales de las siguientes afirmaciones son verdaderas y cuales falsas:

a) Al formarse 18 g de agua en esas condiciones se desprenden 483,6 kJ.

b) Dado que AH< 0, la formacion del agua es un proceso espontaneo.

c) La reaccion de formacion del agua sera muy rapida.

Datos: Masas atémicas H=1; O=16.

2.- a) Calcule el calor de formacién del metano a presién constante, en condiciones estandar y a
25°C, a partir de los siguientes datos:

C (s) + O2(g) — CO2(g) AHe= -393,5 kJ/mol

H2 (g) + ¥2 O2 (g) — H20 (I) AHe= -285,8 kJ/mol

CHa (g) + 202 (g) — CO2(g) + 2H20 (l) AH°= -890,4 kJ/mol

b) Calcule el calor producido cuando se queman 10 m3 de metano medidos a 1 atm de presiéon y a 252C.
Dato: R = 0,082 atm-L-mol-:-K-1.

3.- @) La reaccion CuO (s) + H2(g) — Cu (s) + H20 (l), en condiciones estandar y a 25°C, ¢es
exotérmica o endotérmica? Justifique la respuesta.

Datos: AH,?[CuO (s)]=- 161,1 kd/mol e AH}’[HZO (D]=- 285,8 kJ/mol.

b) Dibuje el diagrama entéalpico correspondiente.

¢) Razone cuadl sera el signo de la AS? para dicha reaccion.

4.- a) Determine el calor de formacion del C4Hzio(g) utilizando los datos de entalpias que se dan.
b) Para fundir una determinada cantidad de sodio se necesitan 1,98-10s5 kJ. ¢, Cuantos kg de gas
butano seran necesarios quemar para conseguir fundir el sodio?

Datos: AH?[CO; (g)]=- 393,5 kJ/mol e AHP[H20 (I)]=- 285,8 kd/mol.

Datos: AHY,,.pustion[CaH10 (9)]=- 2878.6 kd/mol. Masas atémicas H=1; C=12.
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5.- Para la reaccion 2Hz2S (g) + SOz (g) — 2H20 (I) + 3S (s), a 25°C:

a) Determine AH® y AS°.

b) Prediga si es espontanea o no, a esa temperatura.

Datos: AH]?( kJ-mol?): H2S(g)=-20,6; SO2(g)=—296,8; H20(1)=—285,8.
SO (J-mol1-K1): H2S(g)= 205,8; SO2(g)= 248,2; H20(I)= 69,9; S(s) = 31,8.

6.- a) En la reaccion de combustion de 1 mol de propano (CsHs), a 127°C y presion constante, se
desprenden 2200 kJ. Calcule el calor de reaccion a volumen constante a la misma temperatura,
considerando que todas las especies estan en estado gaseoso.

b) Calcule la entalpia estdndar de combustion del propano, a 25°C, conocidas las energias medias
de los enlaces (kJ/mol): (C-C)=347; (C-H)=414,; (0=0)=498,7; (C=0)=745 y (O-H)=460.

Dato: R = 8,31 J-mol*-K.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2015.

1.- El propano (C3Hs) es uno de los combustibles fésiles més utilizados.

a) Formule y ajuste su reaccién de combustion y calcule la entalpia estandar de combustion.
b) Calcule los litros de diéxido de carbono que se obtienen, medidos a 25°C y 760 mmHg, si la
energia intercambiada ha sido de 5990 kJ.

Datos: R = 0,082 atm-L-mol--K-. Energias medias de enlace (kJ-mol-1): (C—C)=347;
(C-H)=415; (0-H)=460; (0=0)=494y (C=0)=730.

2.- Dado el siguiente proceso de disolucion:

NaCl (s) + H20 (l) — Na- (aq) + Cl-(aq) AH=1,7 kJ

Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) El proceso es exotérmico.

b) Se produce un aumento de la entropia.

¢) El proceso es siempre espontaneo.

3.- Teniendo en cuenta que las entalpias estandar de formacién a 25°C del butano (C4H1o0), diéxido
de carbono y agua liquida son, respectivamente, —-125,7; —393,5 y —285,8 kJ/mol, calcule el calor de
combustion estandar del butano a esa temperatura:

a) A presién constante.

b) A volumen constante.

Dato: R = 8,31 J-mol K.

4.- Cuando a una reaccion se le afiade un catalizador, justifique si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas:

a) La entalpia de la reaccion disminuye.

b) La energia de activacion no varia.

¢) La velocidad de reacciéon aumenta.

5.- Las plantas verdes sintetizan glucosa mediante la fotosintesis segun la reaccion:

6CO2(g) + 6H20 (l) — CeH120s6 (S) + 602(Q)

a) Calcule la entalpia de reaccion estandar, a 25°C, indicando si es exotérmica o endotérmica.

b) ¢ Qué energia se desprende cuando se forman 500 g de glucosa a partir de sus elementos?
Datos: AH]?[COZ (9)]=- 393,5 kJ/maol, AH}?[HZO (D]=- 285,8 kJ/mol e AH})[CeleOe (s)]=- 673,3 kd/mol.
Masas atémicas H=1; C=12; O=16.

6.- A partir de las siguientes ecuaciones termoquimicas:
N2 (g) + 202 (g) — 2NO2 (g) AH° = 67,6 kJ
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2NO (g) + O2(g) — 2NO2(g) AH° =-112,8 kJ

a) Calcule la entalpia de formacion estandar, a 25°C, del mondxido de nitrodgeno.

b) Calcule los litros de aire necesarios para convertir en didxido de nitrégeno 50 L de monoxido de
nitrégeno, todos ellos medidos en condiciones normales.

Datos: Composicion volumétrica del aire: 21% 02y 79% No.

5.- a) Calcule la entalpia de formacion estandar, a 25°C, de la sacarosa (C12H22011).

b) Si nuestros musculos convierten en trabajo sélo el 30% de la energia producida en la combustion de

la sacarosa, determine el trabajo muscular que podemos realizar al metabolizar 1 g de sacarosa.

Datos: AHp,mpustisn[C12H22011]=- 5650 kd/mol; AHP[CO2 (g)]=- 393,5 kd/mol; AHP[H-O (I)]=- 285,8
kJ/mol. Masas atomicas: C=12; 0=16; H=1.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2014.

1.- Para la obtencion del tetracloruro de carbono segun: CS2 (I) + 3Cl2 (g) — CCla(l) + S2Cl2 ()

a) Calcule el calor de reaccion, a presion constante, a 25°C y en condiciones estandar.

b) ¢ Cudl es la energia intercambiada en la reaccion anterior, en las mismas condiciones, cuando se
forma un litro de tetracloruro de carbono cuya densidad es 1,4 g/mL?

Datos: : AHP [CS2(1)]=89,70 kJ/mol; : AHf [CCla(1)]= —135,40 k] /mol; : AH? [S2Cl2(1)]= —59,80 k] /mol.
Masas atomicas C=12; Cl=35,5.

2.- Determine:

a) La entalpia de la reaccion en la que se forma 1 mol de N20s (g) a partir de los elementos que lo
integran. Utilice los siguientes datos:

N2 (g) + 302(g) + H2(g) — 2HNOs (aq) AH® = -414,7 kJ

N20s (g) + H20 (I) - 2HNOs (aq) AH® = -140,2 kJ

2H2(g) + O2(g) — 2H20 (l) AH® = =571,7 kJ

b) La energia necesaria para la formacién de 50 L de N20s (g) a 252C y 1 atm de presidn a partir de los
elementos que lo integran. Dato: R = 0,082 atm-L-mol--K-.

3.- Sin efectuar célculo alguno justifique, para cada uno de los siguientes procesos, si sera siempre
espontaneo, si no lo sera nunca o si lo sera dependiendo de la temperatura:

a) Hz(g) + CO (g) » HCHO (g) AH° >0

b) 2Fe203(s) + 3C (s) — 4Fe (s) + 3CO2(g) AH° >0

c) 4NH3 (g) + 502 (g) — 4NO (g) + 6H20 (g) AH® < 0

4.- A partir de los siguientes valores de energias de enlace en kJ/mol: C=0 (707); O=0 (498);
H-O (464); C-H (414), calcule:

a) La variacion de entalpia para la reaccion: CHa (g) + 202 (g) — CO2(g) + 2H20 (g).

b) ¢ Qué energia se desprende al quemar CHa4(g) con 10,5 L de O2medidos a 1 atm y 125°C?
Dato: R = 0,082 atm-L-mol-K-.

5.- Cuando se queman 2,35 g de benceno liquido (CeHe) a volumen constante y a 25°C se
desprenden 98,53 kJ. Sabiendo que el agua formada se encuentra en estado liquido, calcule:
a) El calor de combustién del benceno a volumen constante y a esa misma temperatura.

b) El calor de combustion del benceno a presién constante y a esa misma temperatura.
Datos: R = 8,31 J-mol-:K-.. Masas atémicas C = 12; H = 1.
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6.- a) Razone si las reacciones con valores positivos de AS° siempre son espontaneas a alta
temperatura.

b) La siguiente reaccidn (sin ajustar) es exotérmica: C3HsO (I) + O2(g) — CO2(g) + H20 ().
Justifique si a presion constante se desprende mas, igual 0 menos calor que a volumen constante.
¢) Razone si en un proceso exotérmico la entalpia de los reactivos es siempre menor que la de los
productos.

7.- A 291 K, las entalpias de formacion del amoniaco en los estados gaseoso y liquido son 46,05 y
-67,27 kJ-mol*, respectivamente. Calcule:

a) La entalpia de vaporizacion del amoniaco.

b) La energia que se desprende cuando se forman 1,5-1022 moléculas de amoniaco liquido a 291 K.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2013.

1.- En la reaccién del oxigeno molecular gaseoso con el cobre para formar 6xido de cobre(ll) se
desprenden 2,30 kJ por cada gramo de cobre que reacciona, a 298 Ky 760 mm Hg. Calcule:

a) La entalpia de formacion del 6xido de cobre(ll).

b) El calor desprendido a presion constante cuando reaccionan 100 L de oxigeno, medidos a 1,5 atm y
27°C.

Datos: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1; Masa atémica Cu = 63,5.

2.- Sabemos que 25 °C las entalpias de combustién estandar del hexano liquido, carbono sélido e
hidrégeno gas son -4192,0 kJ/mol, -393,5 kJ/mol y -285,8 kJ/mol, respectivamente. Calcule:

a) La entalpia de formacién del hexano liquido a 25°C.

b) El niimero de moles de hidrégeno gaseoso consumidos en la formacion del hexano liquido cuando se
han liberado 30 K]J.

3.- Cuando se quema 1 g de gas propano en presencia de un exceso de oxigeno en un calorimetro
manteniendo constante el volumen a 25°C, se desprenden 52,50 kJ de calor y se produce gas COz2y agua
en estado liquido. Calcule:

a) El calor de la reaccion a volumen constante.

b) El calor de la reaccion a presién constante.

Datos: R = 8,31 J-mol-1-K-1. Masas atomicas C=12; H = 1.

4.- Tanto el etanol (C2HsOH) como la gasolina (supuestamente octano puro, CsHis) se usan como
combustibles para automéviles.

a) Escriba las reacciones de combustion de ambos compuestos y calcule las entalpias de combustién
estandar del etanol y de la gasolina.

b) ¢ Qué volumen de etanol es necesario para producir la misma energia que 1 L de octano?

Datos: Densidades (g/mL) etanol = 0,7894; octano = 0,7025. AH,?( kJ-mol?1): etanol =-277,0;

octano = -249,9; COz2= -393,5; H20 = -285,8. Masas atomicas H=1; C=12; 0 = 16.

5.- a) La entalpia de formacion del NH3(g) a 298 K es AH]? = -46,11 kJ/mol. Escriba la ecuacion
guimica a la que se refiere este valor.

b) ¢ Cual es la variacion de energia interna (AU) de un sistema si absorbe un calor de 67 J y realiza
un trabajo de 67 J? Razone la respuesta.

¢) ;Puede una reaccién exotérmica no ser espontanea? Razone la respuesta.
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4.2. Equilibrio quimico.

4.2.1. Introduccion
Sea lareaccion quimica: aA+bB 2 c¢cC+dD.

Su velocidad experimental de reaccion es: v = k- [A]® [B]E.

A medida que transcurre la reaccion, el nimero de moles presentes de A y B tiende a disminuir
por lo que la velocidad de reaccion v es maxima al principio para ir disminuyendo a medida que
transcurre la reaccion sefialada.

Silos productos C y D no se eliminan, permaneciendo en el recipiente donde tiene lugar la reaccion
(REACTOR), puede ocurrir que estas sustancias C y D reaccionen entre si para formar de nuevo
los reactivos A 'y B. Esto seria la reaccion inversa:

cC+dD — aA+bBconvelocidad v2 = k2. [C]¥[D]°

Esta velocidad seria nula al comienzo de la reaccion (no se habrian formado moléculas de
productos que puedan reaccionar) y, a medida que se forman productos, iria aumentando.
Podemos observar la grafica de la cinética quimica.

En otras palabras, si la reaccion se efectla sin posibilidad de eliminar los productos se pueden
producir dos reacciones simultdneamente:

Reaccién directa:aA+bB —-cC+dDconv=k [A]*[B]®

Reaccion inversa: c C +d D — a A + b B con velocidad vz = k2 [C]Y [D]°

Al comienzo del proceso v es maxima y vz es minima. A medida que transcurre el tiempo, v
disminuye y v2 aumenta, de forma que llegard un momento donde v = v2. En este momento, la
cantidad de moléculas de A y B que desaparecen se ven compensadas con las que se vuelven a
formar por la reaccion inversa. Igualmente ocurre con el nUmero de moléculas de C y D. En
definitiva, se ha llegado a una situacion donde la composicion del interior del recipiente no varia,
esto es, se ha llegado a una situacion de EQUILIBRIO QUIMICO. También se cumple que en el

equilibrio qUimiCO Greactivos = Gproductos.

En la situacion de equilibrio quimico se cumple que k [A]* [B]® = k2 [C]Y [D]?, por lo que

El cociente [C]¥ [D]° / [A]® [B]? se denomina Qc, cociente de reaccion y puede tomar cualquier valor
en funcién de las concentraciones iniciales de cada especie. Pero una vez que el sistema
evoluciona reaccionando, dicho cociente tiende a un valor constante que es Kc . Para tender a ese
valor las concentraciones de reactivos y productos cambian de forma adecuada:

Si Qc> Kc el valor del cociente tenderd a disminuir para alcanzar el valor de Kc : es preciso que
aumente el valor del denominador y disminuya el numerador, es decir, parte de los productos
desapareceran para formar mas reactivos.

Si Qc< Kc ocurre lo contrario: dicho cociente tiende a aumentar (para llegar al valor de la constante
de equilibrio) para lo cual parte de los reactivos desaparecen para formar mas productos.

Si Qc=Kc el sistema se encuentra en estado de equilibrio: las moléculas de reactivos que
desaparecen se compensan con las que se forman y la composicion del sistema no varia: la
concentracion de cada especie se mantiene constante.

[CT'[DY’
- [AT[B]""
unos valores concretos de concentraciones, segun la reaccion:
aA+bB & cC+dD.a,b,c,d son los coeficientes estequiométricos.

Para reacciones quimicas que tengan lugar en FASE GASEOSA, es mas facil medir
presiones parciales que concentraciones, por lo que es aconsejable definir una constante de
equilibrio Kp en funcion de las presiones parciales de cada especie. Igualmente, se puede definir
el cociente de reaccion en funcion de las presiones parciales.

Al final llegamos a : K, llamada ley de accion de masas. Para cada temperatura, tiene

97



La concentracion de una especie esta relacionada con su presion parcial por la ley general
de los gases: P .V =n.R . T (supuesto comportamiento ideal), donde n / V sera el valor de la
concentracion de la especie, por lo que: p a =[A]RT.

Por tanto, es facil determinar la relacion entre Ke y Kc: (para una reaccion en fase gaseosa y
homogénea, es decir con todas las especies en estado gaseoso)

pr p? ) . g
K, = ﬁ: Kc (RT)"*7* = K (RT)****, se cumple que AGp, ., = -RTINK . La relacién entre

A'B
la constante de equilibrio y la temperatura viene dada por la ecuacién de Van't Hoff:
Ko _ ﬁ(i i)

Ko, R \T, T,

. - o P . .
La variacion de energia libre en un proceso isotérmico es: AG = nRT In—=_, sin embargo si estamos
1

., 0 .y y » ,
ante una reaccién gaseosa AG" = -RTInK . La ecuacién de Van't Hoff define como varia la

dInKp AH°

nstan ilibri n la temperatura: = .
constante de equilibrio con la temperatura a7 RTZ

4.2.2. Constante de equilibrio y temperatura. Principio de Le Chatelier.

El valor de la constante de equilibrio depende s6lo de la temperatura. En general, tanto Kc
como Kp, en reacciones exotérmicas disminuyen al aumentar la temperatura, mientras en las
endotérmicas ocurre lo contrario, aumentan cuando sube la temperatura, aunque esto queda
descrito en la ecuaciéon de Van't Hoff.

[CI°[D]°
[AI[B]"
por adicion de reactivos o productos. En caso de afadir reactivos, el cociente de reaccion
disminuye; para volver al valor de Kc la concentracion de productos debe aumentar, por lo que el
equilibrio se desplaza hacia la derecha (desaparecen reactivos para dar lugar a productos). Si se
afiaden productos, el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, en sentido de formacion de
reactivos. En resumen:

El estado de equilibrio se puede maodificar, variando el cociente de reaccion, Q =

Si Q<Kc Reactivos=>productos. | ([C]°[D]%equi > ([C]¢-[D]9)

Si Q>Kc Productos-> reactivos. ([AJ[B]P)equi > ([AJ2-[B])

Si Q=K¢ El sistema esta en | Parece no evolucionar
equilibrio.
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En definitiva, al modificar el estado de equilibrio el sistema evoluciona en el sentido de
contrarrestar dicha modificacion. Este principio fundamental (PRINCIPIO DE LE CHATELIER) no
se aplica solo a la variacion de las concentraciones de reactivos o productos: también permite
predecir la variacion de la constante de equilibrio al aumentar o disminuir la temperatura:
EFECTO DE T SOBRE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO: Al aumentar la temperatura del
sistema, el contenido energético del mismo se hace mayor, por lo que el sistema evoluciona en el
sentido de contrarrestar la aportacion energética; por ello, un aumento de temperatura favorece la
REACCION ENDOTERMICA. De igual manera una disminucién de la temperatura favorece la
REACCION EXOTERMICA, aunque en esta caso se disminuye la velocidad de reaccion y el
equilibrio quimico tardara mas tiempo en alcanzarse. En este caso el EQUILIBRIO SE MODIFICA
POR VARIACION DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO.

EFECTO DE P SOBRE EL ESTADO DE EQUILIBRIO: Al aumentar la presion del interior del
reactor, el equilibrio se desplaza (sin variar la constante de equilibrio) en el sentido de contrarrestar
el aumento de presion: es decir se favorece la reaccion que produce menos cantidades de gases.
S| SE VARIA LA PRESION DEL INTERIOR, PERO SIN VARIAR EL COCIENTE DE REACCION,
EL SISTEMA SIGUE EN EQUILIBRIO. Por ejemplo, al ainadir un gas inerte al sistema, aumenta la
presioén total pero las presiones parciales de reactivos y productos permanecen constantes, por lo
que el cociente de reaccién no cambia al afiadir gas inerte: si el sistema esta en equilibrio, al afiadir
gas inerte sigue estando en equilibrio.

EFECTO DE V SOBRE EL ESTADO DE EQUILIBRIO: Un aumento de V equivale a una
disminucién de P y viceversa. Por tanto un aumento de V favorece la reaccion que produzca mas
gases.

EFECTO DE LA CONCENTRACION SOBRE EL ESTADO DE EQUILIBRIO: Un aumento de una
de las sustancias presentes en el equilibrio, conlleva el desplazamiento del equilibrio en el sentido
en que se consume dicha sustancia. Si retiramaos un producto, el equilibrio se desplazara hacia la
formacién de productos.

En la practica al trabajar con equilibrios se hace de la siguiente forma, dependiendo de la
estequiometria de cada reaccién quimica:

Hz(g) | CO2(9) @ H20(g) + CO(9)

+
Moles iniciales ni n2 0 0
Moles en | ni-X N2-X X X

equilibrio
A partir de aqui se hacen todos los célculos con Kc, el nimero total de moles en esta reaccién
seria ni=ni-x+n2-x+x+x=ni+n2. A veces piden el grado de disociacion, a, que se define como el

namero de moles disociados entre el nimero total de moles de esa especie, en este caso, x= ni
1

seria el grado de disociacion del hidrégeno.
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4.2.3. Equilibrio quimico en fase heterogénea.

Los equilibrios mas estudiados son en fase homogénea, esto es, todos son gases, pero también
existen equilibrios en fase heterogénea, solo influyen en el equilibrio las especies con mayor
movilidad, no se incluyen ni los sélidos ni los liquidos puros, asi en la reaccién siguiente:

CaCOs(s)2 CaO (s)+ CO2(g), elvalorde Kp seria Ky = co, -

La concentracién es una masa por unidad de volumen, coincide con una densidad, por ello, en
solidos y liquidos puros es constante.

La solubilidad es la concentracion de una disolucion saturada, maxima cantidad de soluto
gue admite un disolvente a una temperatura dada, se puede entender como un equilibrio, de forma
gue la solubilidad es la concentracion molar de una disolucién saturada, suele aumentar con la
temperatura, aunque muchos gases son mas solubles a bajas temperaturas, puesto que no se
rompen estructuras demasiado estables. No existen sustancias idnicas totalmente insolubles en
agua, veamos una pequefia tabla de solubilidades:

Aniones Cationes Solubilidad
Cualquiera Alcalinos, hidronio, amonio | Solubles
Nitrato, clorato, acetato | Casi todos Solubles
Cloruro, bromuro, | Ag*, Cu*, Pb?*, TI*, Hg5* Insolubles
yoduro El resto Solubles
Sulfato Ca?*, Sr?*, Ba?t, Pb%". Insolubles
El resto Solubles
Sulfuro Alcalinos,  alcalinotérreos, | Solubles
amonio Insolubles
El resto
Hidréxido Alcalinos, amonio, Sr2*, Ba2* | Solubles
El resto Insolubles
Carbonatos y fosfatos Alcalinos, hidronio y amonio | Solubles
El resto Insolubles

En general una sustancia sera soluble si su solubilidad es superior a 0’1M, poco soluble si esta
entre 0’1 y 0'001M e insoluble si es inferior a 0’001M.
Dada una reaccion:

A, B,(s) 2 nA™*(aq) + mB"™ (aq)

Se puede definir el producto de solubilidad como: Ks=Kps= Kos = [A™]'[B"]". Esa constante sélo

depende de la temperatura, si las concentraciones superan el valor de K entonces se producira
precipitacion. Si la constante es pequefia, también lo seré la solubilidad. Esta se puede calcular a
partir de Ks.

Si una sal poco soluble se disuelve en agua pura, Ks serd pequefa, por ello las
concentraciones de los iones seran también pequefias. Si se afiade un ibn coman, la concentracion
de éste aumenta, la concentracion del otro ion disminuye y Ks permanece constante, disminuyendo
la solubilidad. Esto se conoce como efecto del ibn comun y se usa para precipitar completamente
un ién. La modificacion del pH conlleva un aumento o disminucion del ion H*, que puede ser comun.

En la practica se trabaja mucho con el grado de disociacion, definido como a, numero de
moles disociados entre nimero total de moles. Para una reaccibn mas practica quedaria lo
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siguiente:

CaSOa4 (s) 2 Cat + SO04%
Solubilidad S S
Producto de | Ks[ Ca2+][so42-]=3.5=52_,5:\/f5
solubilidad, Ks

Para otras reacciones, tendriamos en cuenta otra estequiometria:

CalOH: ()= | Ca® _+ 2o
Solubilidad S s
Producto de
solubilidad. Ke | Ks=I Ca?][ OHT?=s.(2s)?=4s?, s:-”\/%

Como practica se sugiere yoduro de potasio y nitrato de plomo(ll)
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PROBLEMAS DE PAU 2025

1. La reaccion quimica 2A + B — C tiene como ecuacion de velocidad: v=K[A]?[B]. Responda razonadamente:

a) ¢Cudl es el orden total de la reaccion?. El orden total es la suma de los 6rdenes parciales de todos los
reactivos, como solo hay dos, seréa la suma de 2 (orden parcial respecto de A) y de 1 (orden parcial respecto
de B), el orden total es 3.

b) Determine las unidades de la constante de velocidad. Sustituimos en la ecuacion, mol-L*-s=K mol®-L-3,
despejando K, obtenemos K=mol-2-L2-s1.

c) ¢Se puede considerar que en el transcurso de la reaccion la velocidad permanece constante? No, va
disminuyendo, pues las concentraciones de los reactivos van bajando.

d) ¢La velocidad de desaparicién de B es igual a la velocidad de aparicién de C? Verdadero, debido a la
estequiometria de la reaccion.

2. El equilibrio de descomposicién del NaHCOs puede expresarse como:
2NaHCOs (s) @ Naz2COs (s) + CO2(g) + H20 (g)

Para estudiar este equilibrio en el laboratorio, se depositaron 200 g de NaHCOz3 (s) en un recipiente cerrado de

25L, en el que previamente se habia hecho el vacio y se calent6 a 110°. La presion en el interior del recipiente,

una vez alcanzado el equilibrio, fue de 1,65 atm. Calcule:

a) La masa de NaHCOz3(s) que queda en el recipiente tras alcanzarse el equilibrio a 110°.

b) El valor de Kc y Kp a esa temperatura.

Datos: R=0,082 atm-L-K-1-moll. Masas atomicas relativas: Na=23, C= 12; O= 16; H= 1.
Calculamos la masa molar del bicarbonato, Mm(NaHCO3)=84 g. Tenemos 200 g, 2,38 moles. Como tenemos sélo
dos gases en los productos, su presion parcial serd la mitad de la presién total, Pco2=PH20=P/2=1,65/2 atm=0,825
atm. Aplicando la ecuacion de los gases ideales, P=2xRT/V =1,65, con e cual x=0,657 moles.

2NaHCOs (s) 2 Naz2COs (s) + CO2(g) +. H20 ()
n iniciales 2,38 0 0 0

n Equilibrio 2,38-2x X X X

a) m(NaHCO03)=2,38-2x= 1,066 moles, que son 89,54 g que quedan en el recipiente.

b) Kp= Pcoz-P120=0,68, usando Kp=Kc(RT)?; Kc=6,89-104.
3. A partir del equilibrio de solubilidad del MgCOs, determine la masa de magnesio que hay disuelta en
25 L de disolucién saturada de dicha sal. (1 punto). Procedente de un problema 5.

El equilibrio de solubilidad es: MgCOs(s) 2 Mg?* (aq) +C032- (aq). Con lo cual Ks=s-s=s2. Donde s es la
solubilidad molar de los iones magnesio y carbonato. Como tenemos Ks=3,5-10-8=s2, s=1,87-10* M, eso serian
los moles que hay en un litro de disolucién saturada, lo pasamos a gramos y tenemos en cuenta que son 25 L.
Con eso quedan 0,114 g, comao solucion.

4. EI NO2 se descompone segu el equilibrio: 2 NOz2(g) 2 2NO(g) + O2 (g).

En un recipiente de 2 L a 25° C se introduce NO2(g) hasta que la presion es 21,1 atm. Posteriormente se calienta a
300°C hasta alcanzar el equilibrio y se observa que la presion es de 50 atm.

a) Calcule el valor de Kc.

b) Calcule el valor de Kp y el grado de disociacion del NO:z en esas condiciones

Datos: R=0,082 ... Escribimos el equilibrio:

2NO2(g) =2 2NO(g) + 02 (9)
Iniciales no 0 0
Equilibrio no-2x 2x X

Como nos dan R podemos calcular no con la primera condicién, pues atin no hay equilibrio. Aplicamos
la ecuacion de los gases ideales: no=PV/RT= 21,1-2/(0,082-298) moles=1,73 moles. Después
podemos calcular los moles totales: n= no-2x+2x+x= no+x=PV/RT=50-2/0,082-573 =2,13 moles
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totales, con lo cual calculamos x=n-no=0,4 moles. Ya podemos calcular las concentraciones,
dividiendo entre 2 litros,

[02]=0,2 M, : [NO]=0,4 M, : [NO2]=0,465 M,

2
a) Ke=221N_ 148,
[NOz ]

b) Kp=KcRT= 6,95y a=2x/no = 0,46
PROBLEMAS DE PAU 2024

1. El metanol se prepara industrialmente seguln el proceso siguiente:
CO(g) + 2H2(g) 2 CH3OH(g) AH <0

Razone cémo afectaria al rendimiento de la reaccion:

a) Aumentar la temperatura.

b) Retirar del reactor el CH3OH a medida que se vaya produciendo.

¢) Aumentar la presidn del sistema a temperatura constante.

2. EI N204 se descompone en NOz2, estableciéndose el siguiente equilibrio:

N204(g) 2 2NO2(9)

En un recipiente de 0,5 L se introducen 0,025 moles de N204a 250 °C. Una vez alcanzado el equilibrio, la presion
total es de 3,86 atm. Calcule:

a) La presion parcial de cada gas en el equilibrio y el valor de Kr a la temperatura dada.

b) El grado de disociacion del N20a4y el valor de Kc a la temperatura dada.

Dato: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

3. Para preparar 250 mL de disolucién saturada de BaFz2a 25 °C se necesitan 325 mg de dicho compuesto.
a) A partir del equilibrio correspondiente, calcule el producto de solubilidad del BaF2

b) Calcule la solubilidad molar del BaFz en presencia de NaF 0,50 M.

Datos: Masas atOmicas relativas: F= 19; Ba= 137,3

4. La reaccion en fase gaseosa: 2A + B — 3C es de orden dos respecto de A y de orden uno respecto de B.

a) Escriba la ecuacion de velocidad en funcién de las concentraciones de Ay B e indique el orden total de la
reaccion.

b) Indique las unidades de la velocidad de reaccion y de la constante cinética para esta reaccion.

¢) Razone cédmo afectard a la velocidad de reacciéon un aumento de la temperatura a volumen constante.

5. Al afiadir una pequefia cantidad de Ca(OH)2 s6lido a un vaso con agua se observa que no se disuelve por
completo, quedando parte del sélido en equilibrio con la disolucién saturada.

a) A partir del equilibrio correspondiente, deduzca la relacién entre la solubilidad molar de este compuesto y su
producto de solubilidad.

b) Razone si aumentara la solubilidad del Ca(OH)z afadiendo a la disolucion CaClz, que es una sal muy soluble.
¢) Justifique si cambiara el producto de solubilidad del Ca(OH)zal afiadir NaOH a la disolucién saturada.

6. Se introducen 2 g de CaCOsen un recipiente de 2 L y se calienta a 800 °C estableciéndose el siguiente equilibrio:
CaCOs(s) 2 CaO(s) + CO2(g)

Calcule:

a) Las constantes Key Kc a esa temperatura si la presion en el equilibrio es de 0,236 atm.

b) Los gramos de CaCOsy de CaO que hay en el recipiente después de que se alcance el equilibrio.

Datos: Masas atomicas relativas: Ca= 40; O= 16; C= 12; R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

7. El bromuro de amonio es un sélido cristalino que se descompone en un proceso endotérmico segun el siguiente
equilibrio:

NHa4Br(s) 2 NHzs(g) + HBr(g)

En un reactor en el que se ha alcanzado el equilibrio anterior:

a) Explique si la cantidad de NH4Br(s) aumenta, disminuye o no se modifica al introducir NH3(g) en el reactor.

b) Justifique qué ocurre si duplicamos el volumen del reactor a temperatura constante.

c) Razone si el valor de la constante de equilibrio a 400 °C sera mayor, menor o igual que a 25 °C.
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8. Se introduce 0,1 mol de PCls en un matraz cerrado de 0,5 L y se calienta a 525 °C, disociandose un 48% segun la
siguiente reaccion:

PCls(g) 2 PCls(g) + Cl2(9g) Calcule:

a) Las concentraciones de los gases en el equilibrio y el valor de Kc a esa temperatura.

b) La presion total en el interior del matraz cuando se alcanza el equilibrio y el valor de Kr a esa temperatura.

Dato: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

9. a) A partir del equilibrio correspondiente, calcule el producto de solubilidad del Mg(OH)2 sabiendo que en una
disolucién saturada de dicho compuesto la concentracién de iones OH-es 2,88:10-4 M.

b) Calcule la masa de Mg(OH)z2 que hay disuelta en 500 mL de una disolucion saturada de dicho compuesto.
Datos: Masas atémicas relativas: Mg= 24,3; O= 16; H=1

10. Se prepara un litro de una disolucion saturada de BaSO4 quedando producto en el fondo sin disolver. Razone
gué le ocurre al equilibrio de solubilidad si se afiade:

a) 2 g de BaSO4

b) 1 g de BaClz

¢) 1 L de agua destilada.

11. En un recipiente de 10 L se introduce el mismo nimero de moles de l2y Hz2. Se calienta a 623 K y se obtienen 2
moles de HI, de acuerdo con el siguiente equilibrio:

Hz(g) + I2(g) < 2HI(g)

Calcule:

a) Los moles de 2y H2que se han introducido y la presion total en el equilibrio.

b) El valor de Key el porcentaje de H2 que ha reaccionado.

Datos: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1; Kc= 60

12. El producto de solubilidad del Pblzes 7,1-10-9, a la temperatura de 25 °C.

a) A partir del equilibrio correspondiente, calcule las concentraciones molares de los iones presentes en una
disolucién saturada de Pbl2

b) Si se mezclan 300 mL de una disolucién 2-10-4 M de Nal con 200 mL de una disolucién 3-10-3 M de Pb(NOs)z,
considerando los volumenes aditivos, ¢,se formara precipitado?

13. Lareaccién A + B O C es de orden cero con respecto a A, orden 2 con respecto a B y su constante de velocidad
vale 0,027 mol-1-L-s-1. Responda a las siguientes preguntas, justificando la respuesta:

a) ¢Cual es el orden total de lareaccion?

b) ¢ Cual es la velocidad si las concentraciones iniciales de Ay de B son 0,48 M y 0,35 M, respectivamente?

c) ¢Como se modifica la velocidad si la concentracién inicial de A se reduce a la mitad?

14. Al calentar HgO(s) a 400 °C en un recipiente cerrado se obtiene Hg(g) y O2(g), estableciéndose el siguiente
equilibrio:

2HgO(s) = 2Hg(g) + O2(9)

Si la presion total cuando se alcanza el equilibrio es de 0,195 atm, calcule:

a) Las presiones parciales de cada gas en el equilibrio y el valor de Ke a 400 °C.

b) El valor de Kc a 400 °C y los moles de HgO que se han descompuesto si el recipiente tiene un volumen de 2 L.
Dato: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

13. El cloro gaseoso, Clz(g), se obtiene industrialmente a partir de HCI(g) y Oz2(g), de acuerdo con la siguiente
ecuacion:

4HCI(g) + O2(g) 2 2Cl2(g) + 2H20(g)

Se introducen 32,85 g de HCl y 38,40 g de Ozen un recipiente cerrado de 10 L y se calienta la mezcla de reaccién a
390 °C. Cuando se alcanza el equilibrio se observa que la presion parcial del Clz(g) vale 2,175 atm. Calcule:

a) Las concentraciones de todos los gases en el equilibrio.

b) Las constantes Kcy Kra 390 °C.

Datos: Masas atémicas relativas: Cl= 35,5; O= 16; H=1; R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1

14. El producto de solubilidad del BaFzes 1,7-10-.

a) A partir del equilibrio de disociacion correspondiente, determine la solubilidad en g-L-1 del BaF2

b) Calcule la masa de NaF(s) que se debe afiadir a 100 mL de disolucién 0,005 M de Ba(NOs)z para iniciar la
precipitacion de BaF2

Datos: Masas atomicas relativas: F= 19; Ba= 137; Na= 23
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PROBLEMAS DE PAU 2023

1. Dado el siguiente equilibrio:

2802(g) + O2(g) < 2S0s3(g)

Se introducen 128 g de SO2y 64 g de Oz2en un recipiente cerrado de 2 L. Se calienta la mezcla y cuando se ha alcanzado el equilibrio, a 830
°C, ha reaccionado el 80 % del SOz2inicial. Calcule:

a) La composicion en moles de la mezcla en el equilibrio y el valor de Ke.

b) La presién total de la mezcla en el equilibrio y el valor de Kp.

Datos: Masas atomicas relativas: S= 32; O= 16; R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

2. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) En una reaccion entre gases del tipo: A(g) + 2B(g) 2 2C(g); los valores de Kcy Kp son iguales.

b) Para una reaccién endotérmica en equilibrio, se produce un incremento de la cantidad de productos al aumentar la temperatura.
¢) Cuando una mezcla de reaccion alcanza el equilibrio la formacién de productos se detiene.

3. En un recipiente de 2 L se introducen 4,9 g de CuO y se calienta a 1025 °C, alcanzandose el siguiente equilibrio:
4CuQ(s) 2 2Cu20(s) + O2(q)

Sila presion total en el equilibrio es de 0,5 atm, calcule:

a) Los moles de O2que se han formado y la masa de CuO que queda sin descomponer.

b) Las constantes Kp y Kc a esa temperatura.

Datos: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1; Masas atémicas relativas: Cu= 63,5; O= 16

4. A 200 °C y presion de 1 atm, el PCls se disocia en PClsy Cl2en un 48,5 %, segun el siguiente equilibrio:
PCls(g) 2 PCls(g) + Clz(g)

a) Calcule las fracciones molares de todas las especies en el equilibrio.

b) Determine el valor de Kcy de Kp.

Dato: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

5. En un reactor de 1L a 1000 K, se establece el siguiente equilibrio: CO(g) + H20(g) 2 CO2(qg) + Hz(g) AH= 42 kJ-mol-1
Explique si la cantidad de H2aumenta, disminuye o permanece constante:

a) Tras la adicion de catalizador.

b) Al aumentar la temperatura.

c) Al transferir la mezcla a un reactor de 10 L a temperatura constante.

6. En un matraz de 1,75 L, en el que previamente se ha hecho el vacio, se introducen 0,1 mol de CO y 1 mol de COCl2. A continuacion se
establece el siguiente equilibrio a 668 K:

CO(g) + Clz(g) 2 COCl2(g)

Si en el equilibrio la presién parcial de Cl2es 10 atm, calcule:

a) Las presiones parciales de CO y COCl2en el equilibrio.

b) Los valores de Kpy Kc para la reaccién a 668 K.

Dato: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

7. Lareaccion X + 2Y — M, es de orden dos respecto a Y, de orden cero respecto a X'y su constante de velocidad es 0,053 mol-1-L-s-1.
Justifique:

a) ¢,Cudl es el orden total de la reaccion?

b) ¢ Cuél es la velocidad si las concentraciones iniciales de X y de Y son 0,4 My 0,5 M, respectivamente?

¢) ¢, Cémo se modificaria la velocidad si la concentracién inicial de X se redujera a la mitad?

8. La constante Kp es 0,24 para la siguiente reaccion en equilibrio a 25 °C:

21Cl(s) 2 Iz(s) + Clz(g)

En un recipiente de 2 L en el que se ha hecho el vacio se introducen 2 moles de ICI. Calcule:
a) La concentracién de Cl2cuando se alcance el equilibrio.

b) Los gramos de ICI que quedaran en el equilibrio.

Datos: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1; Masas atémicas relativas: I= 127; Cl= 35,5.

9. Para la reaccion A(g) + B(g) — C(g) + D(g), que no es de orden cero, explique de forma razonada si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas:

a) El reactivo A se consume mas répido que el reactivo B.

b) A temperatura constante, al aumentar la presion aumenta la velocidad de la reaccién.

¢) Iniciada la reaccion, si la temperatura no cambia, su velocidad se mantendra constante.
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10. En un recipiente cerrado de 0,5 L, en el que previamente se ha realizado el vacio, se introducen 1 g de H2y 1 g de H2S. Se eleva la
temperatura de la mezcla hasta 1670 K, alcanzandose el equilibrio:

2H2S(g) 2 2H2(g) + S2(g)

En el equilibrio, la fraccién molar de Sz2en la mezcla gaseosa es 0,015. Calcule:

a) Las presiones parciales de cada especie en el equilibrio.

b) El valor de Kcy Kpa 1670 K.

Datos: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1. Masas atoémicas relativas: S= 32; H=1

11. A 25 °C, la constante del producto de solubilidad del PbSOses Ks= 1,6:10-s. Basandose en las reacciones quimicas correspondientes,
calcule:

a) La solubilidad del PbSO4 en agua a 25 °C, expresada en mg-L-1

b) La masa de PbSO4que se podra disolver como maximo en 2 L de una disolucién acuosa de Na2S040,01 M a 25 °C.

Datos: Masas atomicas relativas: Pb= 207,2; S= 32; O= 16

12. Basandose en las reacciones quimicas correspondientes, calcule:

a) El producto de solubilidad del CaCOs, sabiendo que 100 mL de disolucion saturada en agua de dicha sal contienen 6,93-10-6 mol de Caz+
b) La masa que quedara en el fondo de un recipiente que contiene 250 mL de disolucion acuosa saturada de Ag2SO4 al evaporar el agua de la
disolucién.

Datos: Ks (Ag2S04)= 7,7-10-5; Masas atémicas relativas: Ag= 107,9; S= 32; O= 16

18. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Al afiadir Na2COsz a una disolucidn acuosa saturada de CaCOs, la concentracion de iones Caz+disminuye.

b) En una disolucion acuosa saturada de Al(OH)s se cumple que la concentracién de iones Als+es el triple que la concentracion de iones OH-
c) La solubilidad del CaSO4es mayor en agua pura que en una disolucién de Ca(NO3)2

19. A una temperatura determinada, el producto de solubilidad del PbCl2es 1,6-10-5. Basandose en las reacciones quimicas correspondientes:
a) Calcule la masa disuelta en 200 mL de disolucion acuosa saturada de PbCl2

b) Una disolucién tiene una concentracion 0,05 M de iones Pbz+. Calcule cual debe ser la concentracién molar de iones Cl- para que empiece
a precipitar PbCl2

Datos: Masas atémicas relativas: Pb= 207,2; Cl= 35,5

20. A una temperatura determinada, la solubilidad del Cr(OH)s en agua es de 1,3-10-6 g-L-1. Basandose en las reacciones quimicas
correspondientes:

a) Calcule las concentraciones molares de los iones OH-y Crs+en una disolucion acuosa saturada y el producto de solubilidad.

b) Determine si se formaria precipitado en una disolucién acuosa de pH= 8 en la que la concentracién del ion Cra+fuese 5,77-10-5 M.
Datos: Masas atémicas relativas: Cr= 52; O= 16; H=1

21. El producto de solubilidad del CaF2es 3,5-10-11. Basandose en la reaccién quimica correspondiente, calcule:

a) Los moles de ion F- que hay en 50 mL de una disolucion acuosa saturada de CaF

b) La masa de NaF que hay que disolver en medio litro de una disolucion acuosa que contiene 1 g de Caz+para que empiece a precipitar CaF:
Datos: Masas atdmicas relativas: Ca= 40; F= 19; Na= 23

22. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) En una disolucion saturada de CaCOs el valor de Kscoincide con el valor de [Caz+]2

b) La solubilidad del AgCl en agua se puede aumentar afiadiendo NaCl a la disolucién.
¢) Al afiadir Na2S0s a una disolucion acuosa saturada de BaSO4 se forma un precipitado.

23. El pH de una disolucion acuosa saturada de Pb(OH)2es 9,9 a 25 °C. Basandose en la reaccion quimica correspondiente, calcule:

a) La solubilidad molar en agua y el producto de solubilidad del Pb(OH)2a 25 °C.
b) La solubilidad del Pb(OH)2en una disolucién de NaOH 0,1 M.
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PROBLEMAS DE PAU 2022
1. . Lareaccion A + B — C + D es de primer orden con respecto a A y de segundo orden con
respecto a B.
a) Escriba la ecuacion de velocidad de dicha reaccion.
b) Determine el orden total de la reaccion.
C) Deduzca las unidades de la constante de velocidad.

2. Enun matraz de 5 L se introducen 14,5 g de yoduro de amonio (NHal) sélido. Cuando se
calienta a 650 K se descompone segun la ecuacion:
NHa4l(s) @ NH3(g) + HI(g) Kc=7,6-107°
Calcule una vez alcanzado el equilibrio:
a) El valor de Kp a 650 K y la presion total dentro del matraz.
b) Los moles de NHa4l que quedan en el matraz.
Datos: R= 0,082 atm-L-mol™"-K~'; Masas atémicas relativas: |= 127; N= 14; H=1

3. El hidrogenocarbonato de sodio se descompone segun el equilibrio:
2 NaHCOs3(s) 2 Na2COs3(s) + CO2(g) + H20(g) AH >0
a) Escriba la expresion de la constante de equilibrio Kp.
b) Justifique cdmo afecta al equilibrio la adicion de NaHCOs.
c¢) El hidrogenocarbonato de sodio se usa como impulsor en reposteria, ya que las burbujas de
CO2 hacen que suba la masa y sea mas esponjosa. Justifique si horneando la masa a mayor
temperatura obtendremos un bizcocho mas esponjoso.

4. Las erupciones volcanicas emiten diéxido de azufre (SO2) que en contacto con el oxigeno de
la atmosfera da lugar a trioxido de azufre (SOs), uno de los gases responsables de la lluvia acida,
estableciéndose el siguiente equilibrio:

2 SO2(g) + O2(g) < 2 SO3(g)
Se ha realizado un experimento en el laboratorio, introduciendo 0,015 moles de SOz y el mismo
namero de moles de Oz en un matraz de 100 mL. Después de calentarlo a 1000 K, la
concentracion de SOs en equilibrio es de 0,024 M. Calcule:
a) La constante Kc a 1000 K y la fraccion molar de SOs.
b) La presion en el interior del recipiente y el valor de Kp a 1000 K.
Dato: R= 0,082 atm-L-mol~1.K™1

5. A una cierta temperatura, la velocidad de la reaccion A(g) — B(g) es 0,020 mol-L~"-s™! cuando
la concentracion de A es 0,10 M. Sabiendo que se trata de una reaccion de segundo orden con
respecto a A:

a) Escriba la ecuacion de velocidad de dicha reaccion.

b) Calcule el valor de su constante de velocidad, indicando las unidades de esta.

c¢) Indique tres factores que pueden modificar la velocidad de la reaccion.

6. En un recipiente de 2 L se introducen 1 g de carbono soélido y 0,1 mol de didxido de carbono
gaseoso. Cuando se calienta a 200 °C se obtiene mondéxido de carbono gaseoso, segun la
siguiente ecuacion:
C(s) + CO2(g) 2 2 CO(g) Kc=0,036
Calcule:
a) Los moles de CO2y CO en el equilibrio.
b) La presion total y la masa de C que no reacciona.
Datos: R= 0,082 atm-L-mol~'-K™'; Masa atémica relativa: C= 12
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7. El SbCls se descompone un 6,8% a 190 °C, de acuerdo con la siguiente ecuacion:
SbCls(g) 2 SbhCls(g) + Cl2(g) Kp=9,3:1072

Se introduce una cantidad de SbCls en un recipiente cerrado de 0,5 L y se calienta a 190 °C,

calcule:

a) La masa en gramos de SbCls que hay inicialmente en el recipiente.

b) Las presiones parciales de todas las especies y la presion total en el equilibrio.

Datos: R= 0,082 atm-L-mol™"-K~'; Masas atémicas relativas: Sb=121,8; Cl= 35,5

8. Se introducen 0,035 moles de I2 en un recipiente de 2 L, se cierra y se calienta a 1000 K. En
estas condiciones, el |2 gaseoso se encuentra en equilibrio segun la siguiente ecuacion:
12(g) = 2 1(9)
Si la presion total que se alcanza en el equilibrio es de 1,69 atm, calcule:
a) Las concentraciones de las especies en el equilibrio y el grado de disociacién del I2.
b) Los valores de Kc y Kp.
Dato: R= 0,082 atm-L-mol~1-K™"

9. El denominado gas de sintesis (mezcla de CO y H2) posee muchas aplicaciones en la industria
guimica y puede obtenerse mediante la siguiente reaccion:
CHa(g) + H20(g) < CO(g) + 3 Hz2(9) AH>0
Justifique si las siguientes actuaciones mejorarian el rendimiento de la obtencién de gas de
sintesis:
a) Aumentar la temperatura a volumen constante.
b) Aumentar la concentracion de vapor de agua.
c) Disminuir el volumen del reactor a temperatura constante.

10. En la reaccion: N2(g) + 3 Hz2(g) 2 2 NHs(g) a 300 °C, las concentraciones de N2, H2 y NHsz en
el equilibrio son, respectivamente, 0,076 M, 0,228 M y 0,084 M.

a) Si la concentracion inicial de NHs es cero, calcule las concentraciones iniciales de N2 y Ho.

b) Calcule el valor de Kp y la presion total en el equilibrio, sabiendo que el volumen del recipiente
de reaccion es de 2 L.

Dato: R= 0,082 atm-L-mol~!-K™1

11. El hidroxido de cobre(ll), Cu(OH)z, es una sal muy poco soluble en agua.
a) Escriba su equilibrio de solubilidad.

b) Exprese Ks en funcion de la solubilidad.

¢) Razone como afectara al equilibrio la adicion de NaOH.

12. La solubilidad del BaF:z en agua es 1,30 g-L™". Calcule:

a) El producto de solubilidad de la sal.

b) La solubilidad del BaF2 en una disolucion acuosa de concentracion 1 M de BacClz,
considerando que esta ultima sal esta totalmente disociada.

Datos: Masas atomicas relativas: Ba= 137,3; F= 19

13. a) La solubilidad del hidréxido de cobre(ll), Cu(OH)2, en agua pura es de 3,42-10~ M. Calcule
su producto de solubilidad.

b) Justifique numéricamente si se formard precipitado de Cu(OH): al adicionar 2 g de CuClz a
250 mL de una disolucion que tiene inicialmente pH= 13.

Datos: Masas atomicas relativas: Cu= 63,5; Cl= 35,5
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14. a) En 200 mL de una disolucion saturada de hidréxido de calcio, Ca(OH)2, hay disueltos
0,296 g. Calcule su producto de solubilidad.

b) Determine si se formara precipitado de Ca(OH): al adicionar 1,25-1072 moles de ion Ca?* a
100 mL de una disolucion de pH=11.

Datos: Masas atdmicas relativas: Ca= 40,1; O= 16; H=1

15. a) Si se sabe que en 200 mL de una disolucion saturada de SrFz hay disueltos 14,6 mg de la
sal, calcule su producto de solubilidad.

b) Determine si se forma precipitado de Pbl2 al mezclar 50 mL de Kl 1,2:1073 M con 30 mL de
Pb(NO3z)2 3-1073 M.

Datos: Ks (Pbl2)= 7,9-107% Masas atémicas relativas: Sr= 87,6; F= 19

16. Dadas las siguientes especies con sus productos de solubilidad, Fe(OH)3 (Ks=1,1-107%) y
AgaPO4 (Ks= 1,56-1078):

a) Escriba los equilibrios de disociacion de cada una.

b) Determine la expresion del producto de solubilidad en funcion de la solubilidad para cada una
de las dos especies.

c) Razone cuél es més soluble en agua.

17. A 25 °C, la constante de solubilidad del AgCl es 1,7-1079, calcule:

a) La solubilidad en mg/L del AgCl en agua.

b) La solubilidad en mg/L del AgCIl en una disolucién acuosa que tiene una concentracion de ion
cloruro de 0,10 M.

Datos: Masas atomicas relativas: Ag= 107,9; Cl= 35,5

18. A 25 °C, el producto de solubilidad del hidréxido de aluminio, Al(OH)s , es 2-10732. Calcule:
a) La solubilidad molar del compuesto en agua.

b) La cantidad, en gramos, de AI** que hay en un mililitro de disolucién saturada del compuesto.
Dato: Masa atémica relativa: Al= 27

PROBLEMAS DE PAU 2021

1. Dada la reaccion a 25 °C y 1 atm de presion Nz(g) + O2(g) 2 2 NO(g); AH= 180,2 kJ, razone si
son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) La constante de equilibrio Kp se duplica si se duplica la presion. Sol (F)

b) El sentido de la reaccion se favorece hacia la izquierda si se aumenta la temperatura. Sol
(Falso)
c) El valor de la constante de equilibrio para este proceso depende del catalizador utilizado. Sol

(F)

2. Para la reaccion de disociacion del N204 gaseoso, N204(g) 2 2 NO2(g), la constante de
equilibrio Kp vale 2,49 a 60 °C.
a)Sabiendo que la presion total en el equilibrio es de 1 atm, calcule el grado de disociacién del
N204 a esa temperatura y las presiones parciales de las especies en el equilibrio. Sol
(Pno2=0,765 atm, Pn204=0,235 atm, a=0,62)
b) Determine el valor de Kc. Sol (Kc=0,091).
Dato: R =0,082 atm-L-K~'-mol™"
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. Una disolucioén saturada de yoduro de plomo(ll) (Pbl2) en agua tiene una concentracion de

0,56 g-L'. Calcule:

a) El producto de solubilidad, Ks, del yoduro de plomo(ll). Sol (Ks=7,17-10°)

b) La solubilidad del Pbl2, a la misma temperatura, en una disolucion 0,5 M de yoduro de
potasio (KI). Sol (s=2,87-10% M)

Datos: Masas atdémicas relativas: I= 127; Pb= 207

. Dado el equilibrio N2F4(g) 2 2 NF2(g) con AH°= 38,5 kJ, razone los cambios que se

producirian si:

a) La mezcla de reaccion se calienta. Sol (Le Chatelier, desplaza a la derecha)

b) El gas NF2 se elimina de la mezcla de reaccion a temperatura y volumen constante. Sol
(Se desplaza a la derecha).

c) Se afade helio gaseoso a la mezcla de reaccion a temperatura y volumen constante. Sol
(Se desplaza hacia la izquierda)

. En un recipiente de 250 mL se introducen 0,46 g de N204(g) y se calienta hasta 40 °C,
disociandose el N204(g) en un 42% al alcanzar el siguiente equilibrio: N204(g) 2 2 NO2(g)
a) Calcule la constante Kc del equilibrio. Sol (Kc=0,024)

b) Determine la presion total en el sistema y el valor de Kp. Sol (P=0,73 atm, Kp=0,62).
Datos: R = 0,082 atm-L-K™"-mol~'; Masas atémicas relativas: O= 16; N= 14

: A 25 °C el producto de solubilidad del sulfuro de niquel(ll) es 3,2-107'9. Calcule:
a) La solubilidad del NiS en mol/L y en g/L. Sol (s=5,66-10° M).

b )La solubilidad del NiS en una disolucién 0,05 M de NazS. Sol (s=6,4:1018 M).

Datos: Masas atémicas relativas: Ni= 58,7; S= 32

. Para la siguiente reaccion: 2 NO(g) + 2 Hz(g) — N2(g) + 2 H20(g), la ecuacion de velocidad
hallada experimentalmente es: v = k [NOJ? [H2]

a) ¢Cuales son los érdenes parciales de reaccion? ¢ Y el orden total? Sol (2 y 1, 3 el total).
b) Si la constante de velocidad para esta reaccion a 1000 K es 6,0-10* L2-mol=2-s™", calcule la
velocidad de reaccién cuando [NO] = 0,015 M y [H2] = 0,035 M. Sol (v=0,47 mol-L1-s1).

c) ¢Como afectard a la velocidad de reaccion un aumento de la presién, si se mantiene
constante la temperatura? Justifique la respuesta. Sol (al aumentar P, aumenta [NO] y con
ello la velocidad, también se puede argumentar con la teoria cinética).

. Se prepara una disolucién de Fe(OH)2 en agua, quedando en el fondo del recipiente una parte
del sdlido sin disolver. Justifique como afecta a la solubilidad del compuesto:

a) La adicién de FeClz . Sol (disminuye la solubilidad).

b) Un aumento del pH. Sol (disminuye la solubilidad).

c) La adicién de agua. Sol (No cambia la solubilidad).

. Se calienta NOCI puro a 240 °C en un recipiente de 1 L, estableciéndose el siguiente
equilibrio: 2 NOCI(g) 2 2 NO(g) + Cl2(g). Sabiendo que la presion total en el equilibrio es de 1
atm y la presion parcial de NOCI es de 0,64 atm:

a) Calcule las presiones parciales de NO y Clz en el equilibrio. Sol (Pno=0,24 atm, Pci2=0,12

atm).
b) Determine Kp y Kc. Sol (Kp=0,017 y Kc=4,01-104).
Dato: R= 0,082 atm-L-K~"-mol™"
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10.

11.

a) Calcule las concentraciones de Hg2?* y de CI- en una disolucién saturada de Hg=Cl2 .
Sol ([Hg2?*]=6,69:107 M, [CI]=1,34:10¢ M).

b) Justifique si se formar& precipitado cuando a 25 mL de una disolucién 0,01 M de Hgz(NO3):

se le afiaden 5 mL de HCI 0,002 M. Sol (Qs=9,26-10-10 M, mayor que Ks, precipita).
Dato: Ks (Hg2Cl2)=1,2-107"8

Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Para una disolucion saturada de hidroxido de aluminio, Al(OH)s, se cumple que: Ks =
[AF*]-[OH]. Sol (Falso).

b) En una disolucién saturada de fluoruro de bario, BaFz, se cumple que [Ba?*] = 2[F] . Sol
(Falso).

c¢) El producto de solubilidad (Ks) del MgF2 disminuye al afiadir Mg(NO3)2 a una disolucién
acuosa de MgF2. Sol (Falso).

12. A la temperatura de 400 °C, cuando la presion total del sistema es de 710 mmHg, el

13.

14.

15.

16.

amoniaco se encuentra disociado un 40% en nitrégeno e hidrégeno moleculares, segun la

reaccion: 2 NHs(g) 2 N2(g) + 3 H2(g)

Calcule:

a) La presion parcial de cada uno de los productos de reaccion en el equilibrio. Sol (PH2=0,4
atm, Pn2=0,133 atm, PnH3=0,4 atm).

b) El valor de las constantes de equilibrio Kp y Kc a dicha temperatura. Sol (Kp=0,053,
Kc=1,75-10%).
Dato: R = 0,082 atm-L-mol~1.K™!

La solubilidad del carbonato de plata, Ag2COs, a 25 °C es 0,0318 g-L™".

a) Calcule la concentracién molar de ion plata en una disolucion saturada de carbonato de
plata a 25 °C. Sol ([Ag+]=2,31-10* M).

b) Calcule la constante del producto de solubilidad del carbonato de plata a 25 °C.
Datos: Masas atémicas relativas: O= 16; C= 12; Ag= 107,8. Sol (Ks=6,14-101?).

Se introduce cierta cantidad de A(s) en un matraz de 2 L. A 100 °C, el equilibrio A(s) 2 B(s) +
C(g) + D(g) se alcanza cuando la presion es de 0,962 atm. Calcule:

a) La constante Kp de dicho equilibrio. Sol (Kp=0,231).

b) La masa de A(s) que se descompone. Sol (m(As)=2,64 g).

Datos: R= 0,082 atm-L-K~'-mol~'; masa molar de A= 84 g-mol™’

La solubilidad del cromato de plata (Ag2CrOa4) en agua a 25 °C es 0,0435 g/L.

a) Escriba el equilibrio de solubilidad en agua del cromato de plata y calcule el producto de
solubilidad de la sal a 25 °C. Sol (Ks=[Ag+]?[Cr04%]=9,03-101?).

b) Calcule si se formara precipitado cuando se mezclan 20 mL de cromato de sodio
(Na2CrQ4) 0,08 M con 30 mL de nitrato de plata (AgNO3) 5-10~2 M. Considere los
volimenes aditivos. Sol (Qs>Ks, precipita).

Datos: Masas atomicas relativas: O= 16; Cr=52; Ag= 107,8.

La reaccion CO(g) + NO2(g) — CO2(g) + NO(g) tiene la siguiente ley de velocidad, obtenida

experimentalmente: v = k-[NO2J?

Justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) La velocidad de desaparicion del CO es igual a la velocidad de desaparicién del NO2 Sol
(Verdadero).
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b) La constante de velocidad no depende de la temperatura porque la reaccién se produce
en fase gaseosa. Sol (Falso).

c) El orden total de la reaccion es 1 porque la velocidad solo depende de la concentracion de
NO:2. Sol (Falso).

17. La descomposicion del cianuro de amonio a 11 °C en un recipiente de 2 L alcanza una
presion total de 0,3 atm cuando se establece el siguiente equilibrio:
NH4CN(s) 2 NHz(g) + HCN(g)
a) Determine Kc y Kp. Sol (Kc=4,15-10"°, Kp=0,0225).
b) Si se parte de 1,0 g de cianuro de amonio, calcule la masa que queda sin descomponer en
las mismas condiciones de presion y temperatura. Sol (m=0,433 g sin descomponer).
Datos: R= 0,082 atm-L-K~'-mol~'; Masas atdmicas relativas: N= 14; C=12; H=1

18. Se disuelve hidroxido de cadmio, Cd(OH)2, en agua hasta obtener una disolucién saturada a
una temperatura dada. Sabiendo que la concentracion de iones OH- es 3,68 -107° M, calcule:
a) La solubilidad del hidroxido de cadmio y el valor de la constante del producto de
solubilidad del compuesto a esta temperatura. Sol (s=1,84-10° M, Ks=2,49-1014).
b) Si a 100 mL de la disolucién anterior se le afiaden 0,5 g de NaOH, ¢cual sera la
concentracion molar de iones Cd?* en la disolucién? Sol (1,59-102 M).
Datos: Masas atémicas relativas: Na= 23; O= 16; H=1

PROBLEMAS DE PAU 2020

1. En un recipiente de 5 litros se introducen 2 moles de PClIs (g) y 1,0 mol de PCIs (g). La
temperatura se eleva a 250 °C, estableciéndose el siguiente equilibrio:
PCls (g) =2 PClz(g) + Cl2(g).
Sabiendo que K¢ para la reaccion a esa misma temperatura es 0,042, calcule:

a) La concentracion de Clz(g) en el equilibrio. Sol ( [Cl2]=0,056M )

b) El valor de Ky a esa misma temperatura y la presion en el recipiente una
vez alcanzado el equilibrio. Sol (Kp=1,78, P=28,13 atm )

Datos: R = 0,082 atm-L-Kt-mol!.

2. Sabiendo que el valor de Ks del Mg(OH)2 a 25 °C es 1,2:101%;
a) Exprese el valor de Ks en funcién de la solubilidad. Sol (Ks=1,2:101? ).
b) Razone como afectara a su solubilidad en agua la adicién de MgF2 a la disolucién.
Sol (Ibn comun, disminuye la solubilidad )
c) Justifigue como afectara a su solubilidad un aumento del pH.
Sol ( Aumenta la concentracién de OH-, disminuye la solubilidad, ibn comun)

3. El cloruro de nitrosilo (NOCI) se forma segun la reaccion: 2 NO (g) + Cl2(g) 2 2 NOCI(g),
cuya K¢ = 4,6-10% a 298 K. En el equilibrio, en un matraz de 1,5 L, hay 4,125 moles de NOCl y
0,2215 moles de Clz. Calcule:

a) La presion parcial del NO en el equilibrio. Sol ( Pno= 0,8153 atm ).

b) El valor de la K, a esa temperatura y la presion total del matraz en el equilibrio.
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Sol (Kp=1882,47, P=71,623 atm).
Datos: R = 0,082 atm-L-mol1-K1,

4. a) Sabiendo que en 200 mL de una disolucién saturada de SrF2 hay disueltos 14,6 mg de
dicha sal, calcule su producto de solubilidad. Sol (Ks=7,97-1010 ).

b) Determine justificadamente, si se forma precipitado de Pblz al mezclar 50 mL de una disolucion
de Kl de concentracién 1,2-10° M con 30 mL de otra disolucién de Pb(NOs3)2 de concentracion
3-103 M. Sol (Qs<Ks, no precipita ).

Datos: Ks (Pbl2) = 7,9-10°; Masas atomicas relativas Sr=87,6; F=19.

5. Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Para un equilibrio, Ky nunca puede ser mas pequefia que Kc. Sol ( Falso, Kp=Kc(RT)2").

b) Para aumentar la concentracion de NO:z en el equilibrio: N204 (g) 2 2 NO2 (g), AH = +58,2 kJ/mol,
tendremos que calentar el sistema. Sol ( Verdadero, es endotérmica ).

c)Un incremento de presion en el siguiente equilibrio: 2 C (s) + 2 H20 (g)= CO2 (g) + CHa (9)
aumenta la produccion de metano gaseoso. Sol ( Falsa, hay los mismos moles en reactivos
y productos ).

6.- En un recipiente cerrado y vacio de 5 L de capacidad, a 727 °C, se introducen 1 mol de
selenio y 1 mol de dihidrégeno, alcanzandose el equilibrio siguiente:
Se (g) + H2(g) = H2Se (9).
Cuando se alcanza el equilibrio se observa que la presion en el interior del recipiente es de
18,1 atm. Calcule:
a) Las concentraciones de cada una de las especies en el equilibrio.
Sol ([Se]=[Hz]= 0,02M, [H2Se]=0,18M )
b) El valor de Kp y de Kc. Sol ( Kc=417,09, Kp=5,087).
Datos: R = 0,082 atm-L-mol*-K2,

7. a) Calcule la solubilidad del fluoruro de calcio, CaFz, en agua pura. Sol ( $=2,06-10*M )

b) Calcule la solubilidad del fluoruro de calcio, CaFz, en una disolucion de fluoruro de sodio,
NaF, 0,2 M. Sol (s=8,75-10"1°M )

Dato: Ks (CaFz2) = 3,5-1011

8. En el siguiente equilibrio: 2 NO2 (g) = 2 NO (g) + Oz (g), razone si de las siguientes
afirmaciones son correctas o0 no:

a) Un aumento de la presion en el sistema favorece la formacion de NO. Sol ( Falsa).
b) Un aumento de la concentracion de Oz desplaza el equilibrio a la izquierda. Sol ( Ver ).
c) Kpesigual aKc. Sol (Falsa).

9. En un recipiente de 10 L se introducen 0,61 moles de CO2y 0,39 moles de H2 calentando hasta
1250 °C. Una vez alcanzado el equilibrio segun la reaccion:

CO2 (g) + H2 (g) 2 CO (g) + H20 (g), se analiza la mezcla de gases, encontrandose 0,35 moles
de CO..
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a) Calcule la presion total en el equilibrio. Sol ( P=12,48 atm ).
b) Calcule el valor de K¢y K, a esa temperatura. Sol (Kc=1,48=Kp ).
Datos: R = 0,082 atm-L-mol1-K1

10. Sabiendo que el producto de solubilidad del difluoruro de plomo, PbF2, a 25 °C es 3,6:10%,
Determine:

a) La masa de PbF2 que se puede disolver en 100 mL de agua pura. Sol (m=0,051 g).

b) La masa de PbFz que se puede disolver en 100 mL de una disolucion de Pb(NO3)2 de
concentracion 0,02 M. Sol (m=0,016 g ).

Datos: Masas atdmicas relativas: Pb=207; F=19.

11. Indique de forma razonada si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La velocidad de una reaccion es independiente de la concentracion de reactivos. Sol (
Falsa).

b)La unidad de la constante de velocidad de una reaccion de orden uno es s*. Sol ( Verdad ).
c)El uso de catalizadores aumenta la energia de activacion de la reaccion. Sol (Falso, disminu).

12. El cloruro de amonio se descompone segun la reaccion: NH4Cl (s) 2 HCI (g) + NHs (g). En un
recipiente de 5 L, en el que previamente se ha hecho vacio, se introducen 2,5 g de cloruro de
amonio y se calienta a 300 °C hasta alcanzar el equilibrio. Si el valor de K, = 1,2-10°3, calcule:

a) La presion total de la mezcla en equilibrio. Sol ( P=0,069 atm ).
b) La masa de cloruro de amonio solido que queda en el recipiente. Sol (m=2,3 g ).
Datos: R = 0,082 atm-L-mol*-K1; Masas atémicas relativas: H=1; N=14; CI=35,5.

13. A 20°C la solubilidad del hidréxido de plata, AgOH, en agua pura es 0,015 g/L. Calcule:
a) El producto de solubilidad a 20 °C. Sol (Ks=1,44-10°).
b) La solubilidad del hidréxido de plata a esa temperatura en una disolucion de pH = 12.
Sol (s=1.44-10°M ).
Datos: Masas atomicas relativas: Ag=108; O=16; H=1.

14. Disponemos en un recipiente de una disoluciéon saturada de CaF2 (aqg) en equilibrio con CaF2
(s), depositado en el fondo. Explique qué sucedera si se afiade:

a) Agua. Sol (se disuelve mas sélido, pero no aumenta la solubilidad).
b) Fluoruro de calcio, CaF2 (s). Sol (No ocurre nada, es sélido ).
c) Fluoruro de sodio, NaF (s). Sol (Disminuye la solubilidad).

15. La reaccién A + 2 B — C, es de orden cero con respecto a A, orden 2 respecto a B y su
constante de velocidad vale 0,053 mol?-L-s™.

a) ¢Cual es el orden total de la reaccion? Sol ( 2).
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b) ¢ Cudl es la velocidad si las concentraciones iniciales de Ay de B son 0,48 My 0,35 M,
respectivamente? Sol (v=0,0065 mol/(L-s)).

c) ¢ Como se modifica la velocidad si la concentracion inicial de A se reduce a la mitad? Sol
(No afecta, no se modifica).

16. Para el equilibrio: SnO2 (s) + 2 Hz2 (g) @ Sn (s) + 2 H20 (g) a 750 °C, la presion total del sistema
es 32 mmHg y la presion parcial del agua 23,7 mmHg. Calcule:

a) El valor de Ky para dicha reaccién a 750 °C. Sol (Kp=8,15 ).

b) Los moles de agua y de dihidrégeno presentes en el equilibrio, sabiendo que el volumen
del reactor es de 2 L. Sol ( Nagua=7,43-104, nr2=2,6-104).

Datos: R = 0,082 atm-L-mol1-K1,

PROBLEMAS DE PAU DEL 2019.

1.- Uno de los métodos utilizados industrialmente para la obtencién de dihidrégeno consiste en
hacer pasar una corriente de vapor de agua sobre carbén al rojo, segun la reaccion:
C(s) + H20(g) 2 CO(g) + H2(9) AH = +131,2 kJ-mol-!
Explique como afectan los siguientes cambios al rendimiento de produccion de Hz:
a) La adicion de C(s). Sol (No afecta).
b) El aumento de temperatura. Sol (Favorece la creacion de dihidréogeno).
c) La reduccion del volumen del recipiente. Sol ( No favorece ).

2.- El PbCO3s es una sal muy poco soluble en agua con una Ks de 1,5-10-*°. Calcule, basandose
en las reacciones correspondientes:
a) La solubilidad de la sal. Sol (s=3,87-108M ).
b) Sise mezclan 150 mL de una disolucion de Pb(NO3s)2 de concentracion 0,04 M con 50 mL
de una disolucién de Na2COs de concentracion 0,01 M, razone si precipitara el PbCOs.
Sol (Qs>Ks, precipita ).

3.- En un recipiente de 2 L se introducen 0,043 moles de NOCI(g) y 0,01 moles de Cl2(g). Se
cierra, se calienta hasta una temperatura de 30 °C y se deja que alcance el equilibrio:
2 NOCI(g) 2 Clz(g) + 2 NO(g). Calcule:
a) El valor de Kc sabiendo que en el equilibrio se encuentran 0,031 moles de NOCI(g). Sol (
Kc=1,198-103).
b) La presion total y las presiones parciales de cada gas en el equilibrio. Sol (P=0,733 atm,
Pno=0,149 atm, Pci2=0,199 atm, Pnoci=0,385 atm ).

Datos: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1,

4.- Un recipiente de 2 L contiene 1,37 moles de FeBrs, 2,42 moles de FeBrz2y 1,34 moles de Brz, a
una temperatura dada. Sabiendo que para la reaccion: 2 FeBrs(s) & 2 FeBrz2(g) + Brz(g), la
constante de equilibrio, Kc, a esa temperatura, vale 0,683, responda razonadamente a las
siguientes cuestiones:

a) ¢Se encuentra el sistema en equilibrio? Sol ( No, Qc#Kc ).

b) Sino lo esta, ¢en qué sentido evolucionara? Sol ( Hacia la izquierda ).

c) Una vez en equilibrio, ¢qué ocurrira si aumentamos el volumen del recipiente? Sol (El
equilibrio se desplaza hacia la derecha).
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5.- La obtencion de dicloro mediante el proceso Deacon tiene lugar por medio de la siguiente
reaccion:
4 HCI(g) + O2(g) < 2 Cl2(g) + 2 H20(g)

Si a 390 °C se mezclan 0,08 moles de HCl y 0,1 moles de Oz se forman, a la presion total de

1 atmoésfera, 3,32.1072 moles de Clz. Calcule:

a) El volumen del recipiente que contiene la mezcla. Sol (V=8,88 L).
b) El valor de Kp a esa temperatura. Sol ( Kp=59,67 ).

Datos: R = 0,082 atm.L.mol™1.K™1,

6.- Si la reaccion 2A — B + C es de primer orden, justifique si son verdaderas o falsas las
siguientes afirmaciones:
a) La velocidad de la reaccion disminuye al formarse cantidades crecientes de B y C. Sol
(Verdadera).
b) La ecuacion de velocidad es v = [A]2. Sol ( Falsa).
c) Al aumentar la temperatura aumenta la velocidad de la reaccién. Sol ( Verdadera ).

7.- En un recipiente de 5 L se introducen 1 mol de SO2 y 1 mol de Oz y se calienta a 727 °C,
produciéndose la siguiente reaccion: 2 SO2(g) + Oz2(g) < 2 SOs3(g). Una vez alcanzado el
equilibrio, se analiza la mezcla encontrando que hay 0,15 moles de SO2. Calcule:

a) Los gramos de SOs que se forman. Sol (m=68 g ).
b) El valor de la constante de equilibrio Ke. Sol ( Kc=279,22 )

Datos: R = 0,082 atm.L.mol™.K™1; masas atémicas relativas S=32 y O=16.

8.- La descomposicién del hidrogenosulfuro de amonio segun la reaccion NH4HS(s) © NHs(g) +
H2S(g), es un proceso endotérmico. Una muestra de 6,16 g del sélido se coloca en un recipiente
al vacio de 4 L a 24 °C. Una vez alcanzado el equilibrio la presion total en el interior es de 0,709
atm. Calcule:
a) El valor de Kp para la reaccion. Sol (Kp=0,126 )
b) El porcentaje de solido que se ha descompuesto. Sol ( 48,02% )

Datos: R = 0,082 atm.L.mol™.K™1; masas atémicas relativas N=14, H=1 y S=32.

9.- Se dispone de una disolucion acuosa saturada de Fe(OH)s, compuesto poco soluble.
a) Escriba la ecuacioén del equilibrio y la expresion del producto de solubilidad.
Sol (Fe(OH)s 2 Fe®* + 3 OH,, Ks=27s%)
b) Deduzca la expresion que permite calcular su solubilidad a partir de Ks.Sol (s=(Ks/27)Y4 ).
c) Razone como varia su solubilidad al aumentar el pH de la disolucion. Sol (Disminuye ).

10.- La reaccion elemental A + B —» C es de orden 1 para cada reactivo.
a) Escriba la ecuacion de velocidad correspondiente a dicha reaccién. Sol ( v=K[A][B] ).

b) A una determinada temperatura la velocidad inicial es de 6,8 mol.L1s' y las concentraciones

de Ay B son 0,17 mol.L%, calcule la constante de velocidad indicando sus unidades. Sol
(K=231,14 mol*-L-st. ).

c¢) Justifique qué le ocurriria a la velocidad de la reaccién si se adiciona un catalizador.
Sol (Los catalizadores solo aumentan o disminuyen la energia de activacion ).
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11.- En diversos paises la fluoracion del agua de consumo humano es utilizada para prevenir la
caries.
a) Si el producto de solubilidad, Ks, del CaF2 es 10710, calcule basandose en las reacciones
correspondientes la solubilidad de CaF2. Sol (s=2,92-10*M ).

b) ¢ Qué cantidad de NaF hay que afiadir a 1 L de una disolucion que contiene 20 mg-L™1 de

Caz+ para que empiece a precipitar CaF2? Sol (m=18,77 mg ).
Datos: masas atomicas relativas F=19; Na=23 y Ca=40.

12.- En un matraz de 5 L se introduce una mezcla de 0,92 moles de N2 y 0,51 moles de O2. Se
calienta la mezcla hasta 2200 K, estableciéndose el equilibrio N2(g) + O2(g) € 2 NO(g).
Teniendo en cuenta que en estas condiciones reacciona el 1,09 % del Nz inicial con el O2
correspondiente, calcule:

a) La concentracion de todos los compuestos en el equilibrio a 2200 K. Sol ( [N2]=0,182M,
[02]=0,1M, [NO]=4-10-3M).
b) El valor de las constantes Kc y Kp a esa temperatura. Sol ( Kc=8,79:10%=Kp).

Datos: R = 0,082 atm.L.mol™1.K™1,

13.- Cuando el 6xido de mercurio HgO(s) se calienta en un recipiente cerrado, en el que se ha
hecho el vacio, se disocia reversiblemente en vapor de mercurio y oxigeno, de acuerdo con el
equilibrio: 2 HgO(s) 2 2 Hg(g) + O2(9g).

Tras alcanzar el equilibrio, la presion total fue de 0,185 atm a 380 °C. Calcule:

a) Las presiones parciales de cada uno de los componentes gaseosos. Sol (Po2=0,062 atm,
PHg=0,124 atm ).

b) El valor de las constantes de equilibrio Kp y Kc. Sol ( Kp=9,53-10%#, Kc=6,2-10"°.).

Datos: R = 0,082 atm.L.mol™1.K™1,

14.- El producto de solubilidad a 25 °C del MgF2 es de 8.107s. Basdndose en las reacciones
correspondientes:
a) ¢ Cuantos gramos de MgF2 se pueden disolver en 250 mL de agua? Sol (m=0,042 g ).
b) ¢ Cuantos gramos de MgF2 se disolveran en 250 mL de una disolucion de concentracién
0,1 M de Mg(NO3)2? Sol (m=6,92-102q).
Datos: masas atémicas relativas Mg=24,3 y F=19.

PROBLEMAS DE PAU DEL 2018.

1.- En un reactor de 5 L se introducen inicialmente 0,8 moles de CS2y 0,8 moles de H2. A 300°C
se establece el equilibrio: CS2(g) + 4 H2(g) Z CHa(g) + 2 H2S (g), siendo la concentracion de

CHade 0,025 mol/L. Calcule:

a) La concentracion molar de todas las especies en el equilibrio. Sol ([CS2]=0,125M,
[H2]=0,06M, [CH4]=0,025M, [H2S]=0,05M).

b) Kcy Kp a dicha temperatura. Sol ( Kc=35,72, Kp=0,016 ).

2.- Basandose en las reacciones quimicas correspondientes:
a) Calcule la solubilidad en agua del ZnCOs en mg/L. Sol (s=0,589 mg/L ).
b) Justifique si precipitara ZnCOs al mezclar 50 mL de Na2C0O30,01 M con 200 mL de
Zn(NO3)2 0,05 M. Sol ( Precipita, Qs>Ks ).
Datos: Ks (ZnCQOs) = 2,2:10-". Masas atomicas relativas C=12; O=16; Zn=65,4
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3.- Se aflade el mismo numero de moles de CO2 que de Hz en un recipiente cerrado de 2 L que
se encuentra a 1259 K, estableciéndose el siguiente equilibrio:
Hz (g) + CO2(g) 2 H20 (g) + CO (g)

Una vez alcanzado el equilibrio, la concentracion de CO es 0,16 M y el valor de Kc es 1,58.
Calcule:
a) Las concentraciones del resto de los gases en el equilibrio. Sol (([H20]=0,16M,
[H2]=0,125M=[CO2] ).
b) La presion total del sistema en el equilibrio. Sol ( P=58,8 atm ).
Dato: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1

4.- Indique, razonadamente, si son ciertas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) Se puede aumentar la solubilidad del AgCl afiadiendo HCI a la disolucion. Sol ( Falso ).
b) El producto de solubilidad de una sal es independiente de la concentracion inicial de la sal
gue se disuelve. Sol ( Verdadero ).
c) La solubilidad de una sal tiene un valor Unico. Sol (Falso ).

5.- El hidroxido de calcio, Ca(OH)z, es poco soluble en agua. Se dispone de una disolucién
saturada en equilibrio con su sélido. Razone si la masa del sélido en esa disolucion aumenta,
disminuye o no se altera al afadir:

a) Agua. Sol ( Disminuye, sin variar la solubilidad ).
b) Disolucién de NaOH. Sol ( Aumenta ).
c) Disolucion de HCI. Sol (Disminuye ).

6.- La reaccién CO (g) + NOz2(g) = CO2(g) + NO (g) tiene la siguiente ecuaciéon de velocidad
obtenida experimentalmente: v = k [NO2]2. Justifique si son verdaderas o falsas las siguientes
afirmaciones:

a) La velocidad de desaparicion del CO es igual a la velocidad de desaparicion del NO2z Sol (
Verdadero, por la estequiometria de lareaccion ).

b) La constante de velocidad no depende de la temperatura porque la reaccion se produce
en fase gaseosa. Sol (Falso).

c) El orden total de la reaccién es 1 porque la velocidad solo depende de la concentracién de
NO2 Sol ( Falso).

7.- Enun recipiente de 2 L se introducen 4,90 g de CuO y se calienta hasta 1025°C,
alcanzandose el equilibrio siguiente: 4 CuO (s) Z 2Cu20 (s) + O2(g)

Si la presion total en el equilibrio es de 0,5 atm, calcule:

a) Los moles de O2 que se han formado y la cantidad de CuO que queda sin descomponer.
Sol (n=9,4-10° moles de dioxigeno, m(CuQ)=0,0244 moles).

b) Las constantes Kry Kc a esa temperatura. Sol ( Kp=0,5, Kc=4,7-10"3).
Datos: R = 0,082 atm-L-K-1-mol-1. Masas atomicas relativas O=16; Cu=63,5

8.- Expligue cémo afecta al siguiente equilibrio:
3 Fe (s) + 4 H20 (g) 2 Fes0a(s) + 4 Hz2(g)

a) Un aumento del volumen del recipiente donde se lleva a cabo la reaccion. Sol (No afecta).
b) Un aumento de la concentracion de Hz. Sol ( Hacia la izquierda ).
¢) Un aumento de la cantidad de Fe presente en la reaccion. Sol ( No afecta).

9.- A temperaturas elevadas, el BrFs se descompone segun la reaccion: 2 BrFs (g) Br2(g) + 5 F2
(9). En un recipiente herméticamente cerrado de 10 L, se introducen 0,1 moles de BrFsy se
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deja que el sistema alcance el equilibrio a 1500 K. Si en el equilibrio la presion total es de 2,12
atm, calcule:
a) El numero de moles de cada gas en el equilibrio. Sol (n(Br2)=0,018, n(F2)=0,09,
n(BrFs)=0,064 ).
b) El valor de Kpy Kc. Sol (Kc=2,6-10"°, Kp=0,59).
Dato: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1
10.- Experimentalmente se halla que la reaccion A - B + C, en fase gaseosa, es de orden 2
respecto de A.
a) Escriba la ecuacion de velocidad. Sol (v=K[A]? ).
b) Expligue cémo variara la velocidad de reaccion si el volumen disminuye a la mitad. Sol (
Es cuatro veces mas rapida).
c) Calcule la velocidad cuando [A]=0,3 M, si la constante de velocidad es k=0,36 L-mol-1-s-1
Sol (v=0,0324 mol-L*t.s1).

11.- Basandose en las reacciones quimicas correspondientes, calcule la concentracion de ion
fluoruro:
a) En una disolucién saturada de fluoruro de calcio (CaFz). Sol ([F]=4,3-10*M ).
b) Si la disolucién es ademas 0,2 M en cloruro de calcio (CaCl2). Sol (([F]=1,4-10°M).
Dato: Ks (CaF2) = 3,9-10-"

12.- El NaHCOs (s) se utiliza en la fabricacion del pan. Su descomposicion térmica desprende
COg2, produciendo pequefas burbujas en la masa que hacen que suba el pan al hornearlo.
Para la reaccion: 2 NaHCOs (s) ('_) Na2COs (s) + CO2(g) + H20 (g), Ke tiene un valor de 3,25 a

125°C. Si se calientan a esa temperatura 100 g de NaHCOz3 (s) en un recipiente cerrado de 2

L de capacidad, calcule:

a) El valor de la presion parcial de cada uno de los gases y la presion total cuando se
alcance el equilibrio. Sol (P=3.60 atm, Pi=1,80 atm ).

b) La masa de NaHCOs que se ha descompuesto y la masa de todos los sélidos que quedan
en el recipiente. Sol (m(carbonato)=0,11 moles, m(bi)=0,97 moles ).

Datos: R = 0,082 atm-L-K-1-mol-1. Masas atomicas relativas H=1; C=12; O=16; Na=23

13.- Para la obtencién de Oz se utiliza la siguiente reaccion:
4 KOz2(s) +2 CO2(g) 2 2 KaCOs(s) + 3 O2(g)

Sabiendo que Kp es 28,5 a 25°C, justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o
falsas:

a) Una vez alcanzado el equilibrio, la presion total del sistema es la presion parcial de Oz elevado
al cubo. Sol (Falso, la presion total es la suma de las presiones parciales).

b) La constante Kc tiene un valor de 28,5. Sol ( Falso, Kc=1,17).

¢) Un aumento de la cantidad de KOz implica una mayor obtencion de Oz Sol ( Falso, s ).

14.- Basandose en las reacciones quimicas correspondientes, calcule la solubilidad del CaSOa:
a) En agua pura. Sol (s=3,02:103M.).

b) En una disolucién 0,50 M de sulfato de sodio (Naz2S0a). Sol (s=1,82-10°°M).

Dato: Ks (CaSOa4) =9,1-10-6

15.- En un recipiente de 2 L y a 100°C se encontrd que los moles de N20O4y NOz2eran 0,4y 0,6
respectivamente. Sabiendo que Kc a dicha temperatura es de 0,212 para la reaccion: N204(g) Z

2 NO2(9g)
a) Razone si el sistema se encuentra en equilibrio. Sol ( No, Qc>Kc).
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b) Calcule las concentraciones de NO2y N204 en el equilibrio.
Sol ( [N204]=0,24M, [NO2]=0,22M ).

PROBLEMAS DE PAU DEL 2017.

1.- Para el equilibrio: H2(g) + CO2(g) = H20 (g) + CO (g), la constante Kc = 4,40 a 200 K.
Calcule:

a) Las concentraciones en el equilibrio cuando se introducen simultaneamente 1 mol de Hzy 1
mol de COzen un reactor de 4,68 L a dicha temperatura. Sol ([H2]=[CO2]=0,068M,
[H20]=[CO]=0,145M ).

b) La presion parcial de cada especie en equilibrio y el valor de Kp. Sol (Kp=4,4; Pru2=Pco2=1,15
atm, Pr2o0=Pco=2,46 atm ).

Dato: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1.

2.- El producto de solubilidad del carbonato de calcio, CaCOs, a 25°C, es 4,8-10°. Calcule:

a) La solubilidad molar de la sal a 25°C. Sol (s=6,93-10°M ).

b) La masa de carbonato de calcio necesaria para preparar 250 mL de una disolucion saturada
de dicha sal. Sol (m=1,73-103 g de CaCOs).

Datos: Masas atémicas C=12; O=16; Ca=40.

3.- Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Si a una disolucion saturada de una sal insoluble se le afiade uno de los iones que la forman,
disminuye la solubilidad. Sol (Verdadero ).

b) Dos iones de cargas iguales y de signos opuestos forman un precipitado cuando el producto
de sus concentraciones es igual a su producto de solubilidad. Sol ( Verdadero ).

c) Para desplazar el equilibrio de solubilidad hacia la formacién de mas soélido insoluble, se
extrae de la disolucion parte del precipitado. Sol ( Falso ).

4.- La reaccion: A + 2B + C — D + E tiene como ecuacion de velocidad: v=k[A]?B].

a) ¢,Cuadles son los 6rdenes parciales de la reaccion y el orden total? Sol (2 y 1, total 3).

b) Deduzca las unidades de la constante de velocidad. Sol ( mol2L?s1).

c¢) Justifique cuadl es el reactivo que se consume mas rapidamente. Sol (B, el doble de rapido).
5.- El cianuro de amonio se descompone segun el equilibrio:

NH4CN (s) = NHs (g)+ HCN (g)

Cuando se introduce una cantidad de cianuro de amonio en un recipiente de 2 L en el que
previamente se ha hecho el vacio, se descompone en parte y cuando se alcanza el equilibrio a la
temperatura de 11°C la presion es de 0,3 atm. Calcule:

a) Los valores de Kcy Kp para dicho equilibrio. Sol ( Kc=4,15-10-5, Kp=0,0225 ).

b) La cantidad maxima de NH4CN (en gramos) que puede descomponerse a 11°C en un
recipiente de 2 L. Sol ( m=0,572 g ).

Datos: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1. Masas atomicas H=1; C=12; N=14.

6.- En el equilibrio: C(s) + O2(g) = CO2(g)

a) Escriba las expresiones de Kcy Kr. Sol ( Kc=[CO2]/[O2] , Kp=Pco2/Po2).

b) Obtenga, para este equilibrio, la relacion entre ambas. Sol (Kp=Kc ).

c) ¢ Qué ocurre con el equilibrio al reducir el volumen del reactor a la mitad? Sol ( Nada ).

7.- En un recipiente de 4 litros, a una cierta temperatura, se introducen 0,16 moles de HCI, 0,08
moles de O2y 0,02 moles de Clz2, estableciéndose el siguiente equilibrio:
4HCI (g) + O2(g) = 2H20 (g) + 2Cl2(g)
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Cuando se alcanza el equilibrio hay 0,06 moles de HCI. Calcule:
a) Los moles de O2, H20 y Clz2 en el equilibrio. Sol ( ni=0,055; 0,05; 0,07, respectivamente).
b) El valor de Kc a esa temperatura. Sol (Kc=68,74).

8.- Sea el sistema en equilibrio: CaCOs (s) = CaO (s) + COz2(g), indique, razonadamente, si las
siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La presion total del reactor sera igual a la presion parcial del CO2. Sol ( Verdadero ).

b) Si se afiade mas CaCOs (s) se produce mas COz. Sol ( Falso, es sdlido).

c) Kry Kc son iguales. Sol ( Falso, Kp=Kc (RT ).

9.- La solubilidad del hidroxido de magnesio, Mg(OH)2, en agua a 25°C es 9,6 mg-L .

a) Escriba la ecuacion de disociacion y calcule el producto de solubilidad de este hidroxido a esa
temperatura. Sol (Ks=1,79-10%! ).

b) Calcule la solubilidad del Mg(OH)z, a 25°C, en una disolucion 0,1 M de nitrato de magnesio,
Mg(NO3)2. Sol (s=6,68-10°M).

Datos: Masas atémicas H=1; O=16; Mg=24,3.

10.- La deshidrogenacién del alcohol bencilico para fabricar benzaldehido (un agente
aromatizante) es un proceso de equilibrio descrito por la ecuacion:

C6H5CH20H (g) = CeHsCHO (g) + H2(Q)

A 523 K el valor de la constante de equilibrio Ke= 0,558.

a) Si colocamos 1,2 g de alcohol bencilico en un matraz cerrado de 2 L a 523 K, ¢cual sera la
presion parcial de benzaldehido cuando se alcance el equilibrio? Sol (Pi=0,18 atm ).

b) ¢ Cudl es el valor de la constante Kc a esa temperatura? Sol ( Kc=0,013).

Datos: Masas atémicas C=12; O=16; H=1. R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1.

11.- Indigue verdadero o falso para las siguientes afirmaciones, justificando la respuesta:

a) En una reaccion del tipo A + B — C, el orden total es siempre 2. Sol ( Falso ).

b) Al aumentar la temperatura a la que se realiza una reaccion aumenta siempre la velocidad.
Sol (Verdadero ).

c) En un equilibrio la presencia de un catalizador aumenta Unicamente la velocidad de la reaccion
directa. Sol (Falso ).

12.- A 25°C, el producto de solubilidad del fluoruro de plomo(ll) (PbF2) es: Ks=4-1018 . Calcule:
a) La masa de PbF2 que se podra disolver el 100 mL de agua a dicha temperatura. Sol
(m=2,45-10°g ).

b) La solubilidad del PbF2 en una disolucion 0,2 M de nitrato de plomo(ll) [Pb(NO3)2]. Sol
(s=2,24-10°M ).

Datos: Masas atomicas F=19; Pb=207,2.

13.- A 200°C y presion de 1 atm, el PClIs se disocia en PClzy Cl2, en un 48,5%. Calcule:

a) Las fracciones molares de todas las especies en el equilibrio. Sol (Xpciz=Xci12=0,33; Xpci5=0,34
).

b) Kc y Kp. Sol ( Kc=8-103, Kp=0,311).

Dato: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1.

14.- Para el equilibrio: 2HI(g) = I2(g) + H2(g), la constante Kc a 425°C vale™1,82-102 . Calcule:

a) Las concentraciones de todas las especies en equilibrio si se calientan a la citada temperatura
0,60 mol de HI y 0,10 mol de H2en un recipiente de 1 L de capacidad. Sol ( [H2]=0,137M,
[12]=0,037M, [HI]=0,526M ).

b) El grado de disociacion del HI y Kp. Sol ( a=0,123, Kp=0,0182 ).
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TEMA 5. REACCIONES ACIDO-BASE.

5.1 Ideas generales.

Los &cidos son importantes para la vida, tanto los organicos como los inorganicos.
Sustancias como la lejia, el amoniaco, el agua fuerte,... son de uso cotidiano. En el siglo XVIII se
conocia que los acidos tenian un sabor agrio en disolucion acuosa, que enrojecian el papel de
tornasol y que reaccionaban con los metales. Algunas caracteristicas generales de acidos y bases
son:

Acidos Bases

Poseen sabor agrio, parecido al vinagre Poseen sabor amargo y son untuosas al tacto,
como si fueran grasas.
Toman colores caracteristicos con indicadores, | Toman colores caracteristicos con indicadores,

a veces rojo a veces azul

Producen Hz al reaccionar con algunos metales | Disuelven algunas grasas, de éstas se puede
obtener jabdén

Sus disoluciones conducen la corriente Sus disoluciones conducen la corriente

Neutralizan a las bases Neutralizan a los acidos

5.2. Teoria de Arrhenius.
Entre 1880 y 1890 Svante August Arrhenius estudié la conduccién en las disoluciones,
enunciando la siguiente teoria:
- Acido es toda sustancia que en disolucién acuosa produce iones H*.
- Base es toda sustancia que en disoluciéon acuosa produce iones OH".
Las reacciones serian:

BOH ----------- — B* + OH".
Segun esta teoria, la neutralizacion entre un acido y una base seria una reaccion del tipo: H* + OH"

La teoria de Arrhenius tiene ciertas limitaciones:

Las definiciones estan limitadas a disoluciones acuosas.

Considera a los grupos OH"como los responsables de la basicidad de un compuesto. Sin embargo,
sustancias como el NHs , Na2COs , se comportan como tales.

El ion H* ' debido a su pequefiisimo tamafio , no puede existir solo en disolucién acuosa , ya que
se uniria a la parte negativa del dipolo que constituye la molécula de agua ( se formara por tanto
la especie llamada hidronio, HsO%).

Existen muchas sustancias distintas de los acidos y bases de Arrhenius que tienen propiedades
acidas y basicas como el amoniaco, los éxidos metalicos, el ién cloruro, los carbonatos,... y que
no estan consideradas por dicha teoria.
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5.3. Teoriade Bronsted-Lowry.

Como el ibn H+ no puede existir de forma independiente, debe producirse la siguiente
reaccion H* + H20 — Hs3O™, esto es debe existir una transferencia de protones del &cido al
disolvente. Esta idea llevo de forma independiente a Nicolaus Bronsted y a Thomas Lowry, a
establecer la teoria acido-base que lleva sus nombres:

- Acido es toda sustancia capaz de ceder un proton, H*, a otra sustancia.
- Base es toda sustancia capaz de aceptar un proton de otra sustancia.
Por este motivo se han llamado tradicionalmente reacciones de transferencia de protones. Asi:

HCI + H20 =-ecemmeeee s CI + H3O", H20 + NHg ---nen--- —NH, +OH-.

Acidol + base 2 ---------mmmmmnnnno- base 1 + &cido 2. Acidol + base 2 ------------rreeee- acido 2 + base 1.

Como vemos, los iones pueden actuar como &acidos y como bases.
Permite justificar por qué sustancias como el agua (anfoteras), pueden actuar a veces como
acidos y a veces como bases. También sustancias como: H2PO,

HPO., HS- HCO; 0 HSOstienen el mismo comportamiento.

Esta definicién es capaz de extenderse a disoluciones no acuosas:
HCIO + NHz — CIO" + NH, .

Acidol + base 2 -------— base 1 + &cido 2.

De esta forma una reaccion acido-base se puede escribir siempre como:
AH +B - —BH" +A

Acidol + base 2 --------------- acido 2 + base 1.

Siempre tendremos pares acido-base conjugados: AH/A"y BH*/B.

5.4. Teoria &cido-base de Lewis.

Es mas general que la de Bronsted-Lowry, pues se puede aplicar a sistemas que no transfieren
protones, por ejemplo: trioxido de azufre, didxido de azufre, didéxido de carbono,.... Son acidos de Lewis sin
tener protones.

Acido es toda sustancia capaz de aceptar y compartir un par de electrones aportados por la base.

Base es toda sustancia capaz de ceder y compartir un par de electrones con el acido.

Se puede entender que en toda reaccion donde se forme un enlace covalente coordinado tendremos una
reaccion acido-base, por ejemplo:

BF; + F-— BF, (El fltor dona el par de electrones al boro).
Podemos ver un cuadro comparativo de todas las teorias:

TEORIA ARRHENIUS BRONSTED-LOWRY LEWIS (electrdnica)

(lones en agua) (proténica)
Definicidn de 4cido Da iones H* en agua Dador de protones Aceptor par de electrones
Definicidn de base Da iones OH- en agua | Aceptor de protones Dador par de electrones
Reacciones acido-base | Formacién de agua Transferencia protonica | Formacion de enlace

covalente coordinado

Ecuacion H*+ OH 2 H.0 HA+B & A +BH* A+:B 2 AB
Limitaciones Solo en disoluciones | Aplicable sélo a | Teoria general

acuosas reacciones de

trasnferencia protonica
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5.5. lonizacion del aqua.

La mayoria de las reacciones vinculadas a los seres vivos ocurren en agua, por ello vamos
a centrar nuestro estudio en las reacciones que ocurren en agua.

El agua pura es mala conductora, pero esta débilmente disociada, puesto que con aparatos
muy sensibles se ha detectado cierta conductividad. El agua es una sustancia anfétera, puede
actuar como acido o como base:

H20 + H20O-----=----- — H3O+ + OH-.

Acidol + base 2 -------=====zzzzzeam- 4cido 2 + base 1.

Como la concentracién de agua es constante, [H20]=55'6 M, definimos: K, =[H,0"][OH]=10",
a 25 °C, llamado producto idnico del agua. Una disolucion seréa acida si la concentracion de iones
hidronio es mayor que la de iones hidroxilo. Sitenemos un par acido-base conjugados se cumplira
que : K, = K,K,, cuyo valor a 25 °C es conocido.

Si definimos el pH, como: pH = - |Og[H30+], una disolucion serd &cida si su pH es menor de 7,

neutra si es 7 y basica si es mayor de 7. De igual forma se podria definir el pOH, pOH = -1og[OH™]
, de forma que pH+pOH=14. Veamos la tabla:
Disoluciones neutras [H30"]=[OH] [H3O*]=10" M ; [OH]=10" M
Disoluciones acidas [H3O"]>[OH] [H3O*]>10" M ; [OH]<107 M
Disoluciones basicas [H30"]<[OH] [H30*]<107" M ; [OH]>10" M

5.6. Fuerzarelativa de acidos y bases.

En la teoria de Arrhenius, un acido (o una base), es fuerte cuando en disolucién acuosa se
encuentra totalmente disociado, es decir cuando su grado de disociacion, a, es igual o muy proximo
a uno. Por elcontrario, si el &cido es débil (o la base) es porque esté poco disociado, es decir, su
grado de disociacion sera mucho mas pequefio que uno.

Por el contrario, segun la teoria Brénsted-Lowry, un &cido es fuerte cuando tiene mucha tendencia
a ceder protones, y una base es fuerte cuando tiene mucha tendencia a aceptarlos. Pero la
tendencia que tenga un acido a ceder protones dependera de la capacidad que tenga la base para
aceptarlos y viceversa. Esdecir, la tendencia a ceder o tomar protones es relativa, y por lo tanto se
hace necesario establecer una sustancia como referencia, que generalmente es el agua. Cuanto
mas fuerte sea un acido mas deébil sera su base conjugada.

Si el acido es débil, existira un equilibrio, si partimos de la reaccion:

AH (ac) + H20(I) 2 A" (ac) + H3O*(ac) y hallamos su constante de equilibrio:

_[HO[A]
~ [AH]
disolucion diluida, que son las mas comunes. A esa constante de equilibrio se le suele llamar K_,
constante de disociacion o de ionizacién, cuanto mayor sea mayor sera la fuerza del acido.

. - [BH'][OH"]
De igual forma se puede definir K, = T

Ka=K , donde se ha supuesto la concentracion de agua constante, y por tanto una

, para una base, segun la reaccion:
B (ac) + H20(I) € OH" (ac) + BH*(ac).

Los acidos que pueden ceder mas de un protén se llaman poliproticos, de hecho en algunos de
ellos, como el fosférico, podemos considerar tres equilibrios simultaneos.
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En los acidos se suele trabajar mucho con concentraciones, ademas del grado de disociacion,
como la fraccién de moléculas ionizada respecto de la inicial, esto es: = Zenizade ga gy elen usar

Cinicial

tablas como la siguiente, en los problemas.

CHsCOOH(ac) | H20(l) 2 CH3COO-(ac) | HsO*(ac)
+ +
Concentracion | Co 0 0
inicial
Concentracion | Co(1-a) Ca Ca
en equilibrio Co-x X X

La fuerza relativa de &cidos y bases puede verse en la siguiente tabla:

Muy fuerte HCIO, clo, Muy débil Muy grande
HI 3 Muy grande
HCI ar Muy grande
HNO, NO; Muy grande
H,SO, HSO, Muy grande
H,0" H,0 1 0
CCl,COOH CCl,C00~ 30-107" 0,52
CHsSO.H CHsSO; 2,0-107" 0,70
HIO, 10; 1,7-107" 0,77
H,S0, HSO; 1,5-1072 1,81
HSO; SO27 13-1072 1,87
LiOH Muy grande H;PO, H,PO; 76:107° 2,12
NaOH =" CH,CICOOH | CH,CICO0™ 1,4-107 2,85
HNO, NO; 43-107 337
KOH Muy grande =
9 HF F 35-10° 3,46
RbOH Muy grande HCOOH HCOO™ 18-107* 375
CsOH Muy grande C;H-COOH C4H.CO0™ 65-10°° 4,19
Mg(OH), Ny Gt CH,COOH CH,C00~ 1,8-10° 4,75
H,CO, HCO; 43-1077 6,37
Ca(OH M d
(OH), sy gighce , HSO; S0t 10-107 7
Sr(OH), Muy grande H.S HS™ 9,1-107° 7,04
Ba(OH), Muy grande H,PO; HPO;~ 62:10°° 7.21
CHIN 10-10° 2,99 HClo o 30-10°° 7,53
HBrO BrO~ 20-10° 8,69
CHNH 65-107* 3,19 s -
BN NH; NH, 56:107"° 9,25
CH;NH, 36-107* 3,44 HCN N 49-107" 9,31
NH, 1,8-10°° 475 HCO; Coi- 56-107" 10,25
NHNH, | 17-10°¢ 577 o ot 2t e
A g = HPO?~ PO;" 22-107" 12,66
2 Y 4 HS™ S 1,1-107" 12,96
CO(NH,), 13107 13,90 Muy débil H,0 OH™ Muy fuerte | 1,0-10 " 14

Taoia 7€ Cuarsa ralatiua da alainar hacas Tamaa Wl Cickios G abberAS Sldinae Saias BB T ca e

5.7. _Indicadores.

La medida de la acidez es algo comun en el laboratorio, se pueden usar aparatos de medida
0 unas sustancias llamadas indicadores. Son acidos o bases débiles (organicos), que tienen la
peculiaridad de que su forma molecular tiene distinto color que su forma ionizada. Generalmente
para poder percibir ese cambio de color la concentraciéon del primero ha de ser 10 veces mayor
gue la del segundo.
Algunos indicadores comunes son:
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I Violeta de metilo (0,5-1,6)

[ Amarillo de metilo (2,9-4,0)

| Naranja de metilo (3,1-4,4)

‘ Rojo congo (2,8-4,0)

Verde'_ge bromocresol (3,75-5,5)

| Rojo de metilo (4,86,2)

Azul de bromotimol (6,0-8,0)

i Tornasol (5,2-8,0)

| Rojo de fenol (6,8-8,5)

Rojo de crges}iﬁ'?,-z-a,*())w

[ Azul de timol (0,5-1,7) (7,5-9,5)

[Fenolftaleina (8,2-10,0)

| Amarillo de alizarina (10,1-12,0)

5.8.

Hidrolisis.

El comportamiento acido o basico de las sales neutras, se debe a que alguno de los iones

de la misma reacciona con el agua, quedando la disolucién acida o basica, a este hecho se conoce
con el nombre de hidrélisis, aunque realmente sea una reaccién acido-base.
Pueden presentarse cuatro casos:

5.9.

Si el acido es fuerte y la base es fuerte, la disolucién quedara neutra, podemos citar como
ejemplo la disolucién de sal comun en agua:

NaCl (aq) -----> Na* (aq) + CI (aq).

El i6bn sodio es el acido conjugado débil de una base fuerte (NaOH) y el cloruro es la base
conjugada de un acido fuerte (HCI), ambos seran débiles, por ello no reaccionaran
nuevamente con el agua.

Si el acido es fuerte y la base es débil, quedara un anién totalmente disociado y un cation
procedente de una base débil, que sufrira hidrélisis, dando iones hidronio, por ello quedara

una disolucién &cida. Por ejemplo: NH4Cl — NH, + CI, con lo cual el i6n cloruro no
reaccionara, por ser débil y el ibn amonio es un acido fuerte, porque procede de una base

deébil, que reaccionara dando protones, NH4++ H20 & NHs + H3O*, disolucién acida, por
tanto.

Si el acido es deébil y la base fuerte, entonces tendremos que la disolucién sera basica.

Si ambos son débiles, dependera de sus constantes de hidrolisis y de las concentraciones
de H"y OH".

Efecto del ion comun. Disoluciones amortiguadoras.

Cuando tenemos un sistema acido-base en equilibrio y le afiadimos una sustancia portadora

de iones que existen en el equilibrio el sistema evolucionara siguiendo el Principio de Le Chatelier.
Distinguimos los siguientes casos:

Disolucion de acido débil al que se afiade un acido fuerte:

CH3COOH + H2O & CH3COO™ + H3O*

HCl + H20 — CI + H30*

Nos fijamos en que el acido clorhidrico aporta iones hidronio, con lo cual el equilibrio del
acido acético se desplazara hacia la izquierda de la reaccion y disminuye el grado de
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disociacion del acido en el equilibrio.
- Disociacion de una base débil a la que se aflade una base fuerte:
NHs + H2O 2 NH4"+ OH"
NaOH + H20 —Na* + OH-
Por el mismo motivo que en el caso anterior, disminuye el grado de disociacion del
amoniaco.
- Disolucién de una sal acida a la que se aflade un acido fuerte: disminuye el grado de
hidrolisis de la sal, el equilibrio se desplaza hacia la izquierda también.
- Disolucién de una sal basica a la que se afiade una base fuerte: disminuye el grado de
hidrolisis del cation de la sal, el equilibrio de hidrolisis se desplaza hacia la izquierda.

Un cambio del pH influye en la solubilidad:

La adicion | Efecto sobre el pH | Desplaza el |Y su
de... equilibrio .... solubilidad...
Base Aumenta Hacia la izquierda, | Disminuye

ya que aumenta

[OH1].
Acido Disminuye Hacia la derecha, | Aumenta

ya que hace

disminuir [OH].

Las disoluciones reguladoras, que contienen en concentraciones relativamente grandes un
acido débil y su base conjugada, mantienen casi constante su pH, siempre que no se agregue una
cantidad excesiva de acido ni de base. Ante pequefas variaciones actian amortiguando la
variacion de pH. Se pueden formar de dos maneras:

- Un &cido débil mas una sal de dicho acido.
- Una base débil mas una sal de dicha base.

Las sales en ambos casos estaran totalmente disociadas, el equilibrio correspondera al acido
0 a la base débil. Los mecanismos de regulacion seran los siguientes:

- En el caso del acido débil:

» Si afiadimos una pequefia cantidad de acido fuerte a la disolucion reguladora, éste
reaccionara con la especie basica, que es el anion de la sal. El resultado sera un
aumento de la concentracion del acido débil: HCI + CHsCOO > CH3COOH + CI-.

» Si afladimos una pequefa cantidad de base fuerte a la disolucion reguladora, esta
reaccionara con la especie acida y aumentara la concentracion de la sal: NaOH +
CH3COOH-> CH3COO" + Na*+ H:0.

- En el caso de una base débil:

» Si afladimos una pequefia cantidad de acido fuerte a la disolucion reguladora, éste
reaccionara con la base. El resultado sera un aumento de la concentracién del catién de la
sal:

HCl + NHs>NH] + CI~
» Si afiadimos una pequefia cantidad de base fuerte a la disolucion reguladora, esta
reaccionara con la especie acida, que es el cation de la sal. El resultado sera un aumento
de la concentracion de la base débil:

NaOH + NHf >NHz + Na*+ H20.
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5.10. Valoraciones acido-base.

Es un método para medir la concentracion desconocida de una disolucion de un acido o una
base, sabiendo la concentracion conocida de otra disolucion. Se usa que VN=V'N’.

Su fundamento practico se basa en que las curvas V-pH, tienen un salto brusco al cambiar
la disoluciéon de &cida a basica o al revés, a ese punto de salto, se le conoce como punto de

equivalencia.

Hay que recordar otra forma de expresar la concentracion, la normalidad, que era los
equivalentes gramo de soluto partido por el volumen de la disolucion, expresado en litros. Los
equivalentes gramo eran un mol partido por el nimero de iones hidronio o iones hidroxilo puestos
en juego. Veamos como seria la curva de un acido y una base fuertes:

Introduce en un erlenmeyer 50 mL de HCI 0,5 M y
llena una bureta con NaOH 0,5 M. Ve anadiendo la
base al erlenmeyer y mide el pH después de cada
adicion. Confecciona una tabla con los resultados
obtenidos. Dibuja la curva de valoracién y senala el
punto de equivalencia.

La tabla y la curva que se obtienen aparecen a conti-
nuaciéon y a la derecha, respectivamente.

¢
2

i

.

| ®
;@'
i
ks,

L base ||
10 fuerte

I

fuerte

8

6

4 7 acido
, |

0

25 08 50,1 10,7

49 23 60 12,7

49,9 33 75 13

volumen de base afadida (mL)

FiGuRa 7.20. Si valoramos un acido
con una base, obtendremos una curva
simétrica a la que resulta al valorar
una base con un dcido.

Probar hidréxido de magnesio y acido clorhidrico.

Bicarbonato de sodio y acido clorhidrico.

Tiza (carbonato de calico, sulfato de calcio e impurezas

De di6xido de silicio)

PARA HACER UNA VALORACION

ACIDO-BASE

En un erlenmeyer se pone
una cantidad medida
de la disolucion que se quiere
valorar. Se anaden unas gotas
de indicador o se introduce
un pHmetro.

I
En la bureta se coloca
la disolucién de concentracién
conocida. Se va anadiendo
al erlenmeyer, hasta que se
produce el viraje del indicador
o el salto del pH.

Se escribe la ecuacion
de neutralizacion y se ajusta.

Con su
concentracion
y el volumen

gastado

se calculan los moles que se
han utilizado de la sustancia
de concentracién conocida.

Conla
estequiometria
del proceso

se calculan los moles
de la disolucion de
concentracion desconocida.

Con el volumen
que se puso
en el recipiente

se determina la concentracion
de la disolucién problema.
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PROBLEMAS DE PAU 2025

PREGUNTA 5.- (2,5 puntos). Responda TODOS los apartados planteados.
¢MAS BUENO QUE EL PAN?

Sin duda uno de los alimentos principales y claves en la evolucion del ser humano ha sido el pan. La mezcla original de harina, levadura,
agua y sal ha servido como base nutricional de las sociedades desde hace casi 9000 afios. Su proceso de elaboracion es sencillo: mezclar
los ingredientes citados, amasar y hornear. Las levaduras, unos microorganismos vivos, llevan a cabo el proceso de fermentacion en el que
digieren la glucosa (CsH120s) que contiene la harina, generando entre otros productos CO: y etanol (C2HsO). Esto hace que la masa crezca
y se llene de gas, segln la reaccién:

CeH120s — 2C2Hs0 +2CO2 ACIDO CLORHIDRICO (HCI) 37%
M= 36,5 g'mol
La glucosa y el etanol tienen valores de entalpias de combustion de -2816,8 Dm.d,ﬂ: 1,19 g-mL+"

kJ:mol-1 y -1366,9 kJ:mol-1, respectivamente.
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Esta sencillez dista mucho de los panes que podemos encontrar hoy en el
mercado. Actualmente, este alimento contiene un exceso de aditivos: agentes para
que la masa crezca mas, como el hidrogenocarbonato de sodio, que produce
méas CO2 durante el proceso; agentes que ayudan a retrasar su envejecimiento,
como el fosfato de sodio; o reguladores del pH como el H2S04 o el HCI para
impedir que proliferen microorganismos.

OO

a) Calcule el calor desprendido en la produccion de un mol de etanol mediante la fermentacion de glucosa. (1 punto)

b) Para regular el pH de una masa de pan industrial se necesitan 150 L de una disolucion de HCI de pH 3,98 ¢ qué cantidad de HCI comercial
se tendra que utilizar para prepararia? (1 punto)
¢) Formule o nombre los cuatro compuestos que aparecen en negrita en el texto. (0,5 puntos)

Empezamos por el ¢ que es mas facil: hidrogenocarbonato de sodio(NaHCO3); CO:z (dioxido de carbono); fosfato
de sodio(NasPO4) y H2SOa4.(acido sulfurico).

Tras leer el texto en el apartado a tenemos un problema de energética quimica, hay que aplicar la ley de Hess:
CsH1206 + 6 O2 = 6 CO2 + 6 H20 AH. = —2816,8 Kj-mol?.

4 CO2+6 H0 - 602 + 2C2HsO AH, = 2733,8 Kj-mol?, ahora sumamos y nos queda el calor desprendido
cuando se forman 2 moles de etanol en la fermentacién de la glucosa.

CsH1206 - 2C2HesO + 2 CO2 AH; = —83 Kj-mol*. Como piden para un mol: AH; = —41,5 Kj-mol.

b) En este apartado tenemos un problema de acido fuerte, pH=-log [H+]=3,98. La concentracion de
H+ esla misma que la del HC], al ser fuerte esta totalmente disociado, [H+]=10 -39, con lo cual
[H+]=1,047-10:4 M, pero tenemos 150 L, luego los moles de soluto son 0,0157 moles de HCI,
calculamos la masa en gramos de soluto, multiplicando por la masa molar del HCI, ms=0,5733 g de
soluto. Ahora calculamos la masa de la disolucion que debe ser mayor, al 37%, 1,5495 g de
disolucion, para terminar usamos la densidad, 1,19 g-mL-1, que nos da 1,30 mL de HCI.

2. Se preparan 10 L de una disolucion de acido metanoico (HCOOH) disolviendo 23 g del &cido en agua. Teniendo
en cuenta que el pH de la disolucién es 3, calcule:

a) El grado de disociacion del 4cido.

b)El valor de la constante de disociacion.

Datos: Masas atomicas relativas: C= 12; O= 16; H= 1.

Calculamos la masa molar del acido metanoico, Mm(HCOOH)=46 g. Tenemos 23 g, medio mol, en 10 litros de agua.
Por ello Co =0,5/10 M=0,05 M. Por otra parte el pH=-log[H*]=3, luego [H*]=10-=0,001 M. Colocamos la tabla:
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HCOOH + H20(aq) =2 HCOO (aq) + H3O* (aq)
Iniciales 0,05 0 0
Equilibrio 0,05-x X x=0,001 M

c) Elgrado de disociacién se define como: a=x/0,05=0,02, seria de un 2%.

— 2
d) Nos piden Ka, K, = HC00-IH30+] _ _ 0001 _ 44.10-5
[HCOOH | 0,05—0,001

PROBLEMAS DE PAU 2024

1. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) En una disolucién diluida de un acido fuerte HX hay mayor proporcion de HX que de X-

b) Cuando se disuelve CHsCOONa en agua se producen iones OH-

¢) El pH de una disolucién 0,1 M de HCl es menor que el de una disolucién 0,1 M de CH3COOH (Ka= 1,75-10-5).

2. Se preparan 10 L de una disolucion de acido metanoico (HCOOH) disolviendo 23 g en agua. Teniendo en cuenta
gue el pH de la disolucién es 3, calcule:

a) El grado de disociacion del acido.

b) El valor de la constante de disociacion.

Datos: Masas atOmicas relativas: C=12; 0=16; H=1

3. Justifique, escribiendo las correspondientes reacciones quimicas, si el pH de las siguientes disoluciones acuosas
es acido, basico o neutro:

a) Disolucion de NHs cuya constante de equilibrio es Ko=1,8-10°.

b) Disolucion de NaBrO, teniendo en cuenta que la constante de equilibrio del HBrO es Ka= 2,3-10°.

¢) Disolucién resultante de la mezcla de 100 mL de disolucion de HC1 0,2 M y de 150 mL de disoluciéon de NaOH 0,2 M.

4. Se disuelven 0,2 g de Ca(OH)z2en agua, hasta un volumen final de 250 mL. Basandose en la reaccion de
disociacion correspondiente, calcule:

a) La molaridad de la disolucién y su pH.

b) El pH de una disolucion obtenida al diluir 15 mL de la disolucion del enunciado en agua hasta un volumen de 100
mL.

Datos: Masas atémicas relativas: Ca= 40; 0= 16; H=1

5. El agua fuerte es una disolucién acuosa que contiene un 25% en masa de HCl y tiene una densidad de 1,09

g-mL-1. Se diluyen 25 mL de agua fuerte afiadiendo agua hasta un volumen final de 250 mL.

a) Calcule la concentracion molar y el pH de la disolucion diluida.

b) ¢ Qué volumen de una disolucién que contiene 3,7 g-L-1de Ca(OH)z sera necesario para neutralizar 20 mL de la
disolucién diluida de HCI?

Datos: Masas atémicas relativas: Ca= 40; Cl=35,5; 0=16; H=1

6. Una disolucion acuosa de KOH para uso industrial tiene una composicion del 40% de riqueza en masa y densidad

1,515 g-mL-

a) Calcule el volumen necesario de esta disolucién para preparar 5 L de una disolucién acuosa de pH 13.

b) Si a 50 mL de la disoluciéon de KOH de uso industrial se le adiciona agua hasta un volumen de 250 mL, calcule el
volumen de una disolucion acuosa de HCIO42 M necesario para neutralizarla.

Datos: Masas atomicas relativas: K=39; O= 16; H=1

7. Se ha preparado una disolucion acuosa 0,1 M de un &cido débil monoprético, R-COOH (Ka= 1,52:10-5).

a) Calcule las concentraciones de todas las especies quimicas en el equilibrio y el grado de disociacion.

b) Si se mezclan 250 mL de la disolucion anterior del acido con 250 mL de agua, ¢cual sera el pH la disolucion
resultante?

8. Indique de forma justificada:
a) Cudl de las siguientes especies es anfétera: C02~, HCO3, H2COs
b) Cual es el acido conjugado de HPO;~
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c¢) Qué disolucién 0,5 M de las sales KCI o NH4Cl presentara el pH mas bajo.

9. Se preparan 250 mL de una disolucién acuosa de HCI a partir de 2 mL de una disolucién de HCI comercial de
densidad 1,383 g-mL-1y 33% de riqueza en masa.

a) ¢ Cual es la molaridad y el pH de la disolucion que se ha preparado?

b) ¢ Qué volumen de una disolucién de Ca(OH)20,02 M es necesario afiadir para neutralizar 100 mL de la disolucién
de HCI que se ha preparado?

Datos: Masas atomicas relativas: Cl= 35,5; H= 1

PROBLEMAS DE PAU 2023

1. La metilamina, CH3NHz, es una base débil de acuerdo con la teoria de Bronsted-Lowry.
a) Escriba su equilibrio de disociacion acuosa.
b) Escriba la expresion de su constante de basicidad Kb.
¢) ¢,Podria una disolucién acuosa de metilamina tener un valor de pH=5? Razone la respuesta.

2. Una disolucién acuosa de acido hipocloroso (HCIO) tiene un valor de pH= 5,5. Basandose en la reaccion que tiene lugar, calcule:
a) La concentracion inicial del acido hipocloroso.

b) El pH de la disolucién si se diluye a la mitad.

Dato: Ka (HCIO)= 3,2:10-8

3. Justifique si el valor de pH aumenta o disminuye cuando:

a) Se afiade CH3COONa a una disolucion de CH3COOH.

b) Se afiade HCI a una disolucién de NaCl.

c) Se afiaden 10 mL de KOH 0,1 M a 20 mL de disolucién 0,1 M de HNO3

4. La etiqueta de una botella de HNOsindica que la densidad es 1,014 g-L-1y la riqueza en masa es 2,42 %. Calcule:
a) La molaridad y el pH de la disolucién de HNOs

b) El volumen de Ba(OH)20,1 M necesario para neutralizar 10 mL de ese &cido.

Datos: Masas atdémicas relativas: N=14; O= 16; H= 1

5. Para la determinacion de metales pesados en agua de rio, se requiere emplear una disolucion acida de pH< 1. En el laboratorio se dispone
de una disolucion acuosa de HNOs comercial, cuya etiqueta indica una densidad de 1,12 g-mL-1y un 80 % de riqueza en masa. Se toman 5
mL de esta disolucion y se diluye con agua hasta un volumen final de 250 mL.

a) Justifique, mediante los calculos correspondientes, si se podré emplear dicha disolucién de &cido diluido para la determinacion de los
metales pesados en el agua de rio.

b) Determine el volumen de una disolucién de 2,9 g-L-1de Mg(OH)2 necesario para neutralizar los 250 mL de la disolucion diluida de HNO3
Datos: Masas atomicas relativas: Mg=24,3; N= 14; H=1; 0= 16

6. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Un &cido y su base conjugada reaccionan para formar sal y agua.

b) La base conjugada de un &cido débil como el acido benzoico (Ka= 6,5-10-5) es una base fuerte.
¢) La base conjugada del HsO+es el OH-

7. Para una reaccion de sintesis quimica de un antibiético se necesita preparar 25 mL de una disolucién de acido acético (CHsCOOH) de
concentracion 1 M. Se dispone en el laboratorio de una disolucién comercial de &cido acético concentrado cuya etiqueta indica una densidad
de 1,05 g-mL-1y una riqueza en masa del 80 %. Calcule:

a) La concentracién molar de la disolucién comercial de acido acético y el volumen necesario de ésta para preparar la disolucion requerida en
la sintesis del antibiético.

b) El grado de disociacién del acido acético empleado en la sintesis del antibiotico y el pH de la disolucion.

Datos: Masas atomicas relativas: C= 12; H=1; O= 16; Ka= 1,8-10-5

8. El 4cido gluconico es un compuesto empleado en la industria alimentaria para la produccién de aditivos alimentarios. Es un acido organico
monoprotico que puede ser representado por R-COOH, cuya masa molar es 196,16 g-mol-1. Es comercializado en disoluciones al 50 % de
riqueza en masa y densidad 1,2 g-mL-1. Si su pH es 2,2; determine:

a) El grado de disociacion del acido en la disolucion comercial y la concentracion de todas las especies presentes.

b) La constante de equilibrio del acido y la de su base conjugada

9. En dos disoluciones de la misma concentracién de dos acidos monopréticos HA y HB, se comprueba que [A-] es mayor que [B-]. Justifique
la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
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a) El acido HA es mas fuerte que el acido HB.
b) El pH de la disolucién del acido HA es mayor que el pH de la disolucion del acido HB.
¢) Si se afiade agua a dichas disoluciones su valor de pH no cambiara.

10. El 4cido pirtvico (CH3COCOOH, acido organico monoprético del tipo R-COOH) se emplea en el “peeling quimico” para tratar problemas
en la piel. Con tal fin, se disuelven 0,9 g de &cido pirdvico en agua hasta un volumen final de 100 mL, resultando una disolucién de pH=1,2.
Calcule:

a) El grado de disociacion y la constante de acidez (Ka) del acido piravico.

b) El pH de una disolucion obtenida si 10 mL de la disolucién del enunciado se diluyen con agua hasta un volumen de 200 mL.

Datos: Masas atémicas relativas: C=12; H=1; 0= 16

PROBLEMAS DE PAU 2022

1. Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢ Como seré el pH de una disolucion acuosa de NH4CI?

b) En el equilibrio: HSO*™ + H20 2 S04?~ + H3O*, la especie HSO*" ¢ actlia como un acido o una
base segun la teoria de Bronsted-Lowry?

C) ¢, Qué le ocurre al pH de una disolucién de NH3 si se le afiade agua?

2. Se tiene una disolucién de KOH de 2,4% de riqueza en masa y 1,05 g-mL~" de densidad.
Basandose en las reacciones quimicas correspondientes, calcule:

a) La molaridad y el pH de la disolucion.

b) Los gramos de KOH que se necesitan para neutralizar 20 mL de una disolucién de H2S04 0,5
M.
Datos: Masas atomicas relativas: H=1; K= 39; O= 16

3. Justifique el pH de las disoluciones acuosas de las siguientes sales:
a) NaNOs3

b) NaCN

C) NH4Cl

4. Una disolucion acuosa de cianuro de hidrégeno (HCN) 0,01 M tiene un pH de 5,6. Basandose
en la reaccion quimica correspondiente, calcule:

a) La concentracion molar de todas las especies quimicas presentes en el equilibrio.

b) El grado de disociacién del HCN y el valor de su constante de acidez.

5. Se disuelven 27,05 g de acido metanoico (HCOOH) en agua hasta 1 L de disolucion. Si el pH
de la disolucion obtenida es 2, basandose en la reaccion quimica correspondiente, calcule:

a) El grado de disociacion y el valor de la constante de disociacion del acido.

b) El pH de una disolucion del mismo acido de concentracion 0,2 M.

Datos: Masas atomicas relativas: H=1; C=12; O= 16

6. Justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) El par H3O* / OH™ es un par conjugado &cido / base.

b) Al diluir con agua una disolucién acuosa de un acido fuerte no se modifica el valor del pH.
C) El pH neutro de una disolucion acuosa de NaCl no se modifica al adicionar KCI.

7. En una disolucion acuosa 0,03 M de amoniaco (NH3), este se encuentra disociado en un 2,4%.
Basandose en la reaccion quimica correspondiente, calcule:

a) El pH de la disolucién y el valor de la constante de basicidad del amoniaco.

b) La molaridad que debe tener una disolucion de amoniaco para que su pH sea 11.
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8. Se prepara una disolucién tomando 2 mL de &cido nitrico (HNO3) 15 M y afiadiendo agua
hasta un volumen total de 0,5 L. Basandose en las reacciones quimicas correspondientes,
calcule:

a) La concentracion y el pH de la disolucion diluida.

b) ¢ Qué volumen de una disolucién de hidroxido de potasio (KOH), del 40% de riqueza en masa
y una densidad de 1,51 g-mL™", sera necesario para neutralizar 20 mL de la disolucion de
acido nitrico 15 M?

Datos: Masas atémicas relativas: K= 39,1; O=16; H=1

9. Las constantes de acidez de los acidos HCIO y HCN son Ka= 4-10"8 y Ka= 7,25-107"9,

respectivamente.

a) Escriba las reacciones quimicas de disociacidn correspondientes, indicando los pares
conjugados acido / base.

b) Justifique cudél de las dos bases conjugadas tiene la mayor constante de basicidad.

c) Justifique si a igual concentracion sus disoluciones tienen el mismo valor de pH.

10. Una disolucion acuosa de amoniaco (NH3) tiene una concentracion 2 M. Basandose en las
reacciones quimicas correspondientes, calcule:
a) El grado de disociacion del NHz y el pH de la disolucion.
b) Los gramos de hidréxido de sodio (NaOH) necesarios para preparar 1 L de una disolucion con
el mismo pH que la disolucion de NHz anterior.
Datos: Kb(NHz)= 1,8-107°. Masas atémicas relativas: Na= 23; O= 16; H=1

PROBLEMAS DE PAU 2021

1. Entre las disoluciones de las siguientes sustancias: NHs, NaCl, NaOH y NH4Cl, todas ellas de
igual concentracion, justifique:
a) Cual de ellas tendra el pH mas alto. Sol(la mas basica, NaOH, la base més fuerte).
b) Cual de ellas tendra una [OH] < 1077 M. Sol(Tiene que ser acida, NH4Cl). c)En cual de
ellas [OH] = [H3O*]. Sol(Tiene que ser neutral, NaCl ).

2. Se preparan 250 mL de una disolucién acuosa de HCI a partir de 2 mL de una disolucién de
HCI comercial de densidad 1,38 g-mL™"y 33% de riqgueza en masa.
a)¢ Cudl es la molaridad y el pH de la disolucion que se ha preparado?. Sol(0’1 M y pH=1).
b)¢ Qué volumen de una disolucién de Ca(OH)2 0,02 M es necesario afiadir para neutralizar
100 mL de la disolucion que se ha preparado?. Sol(V=025L ).
Datos: Masas atomicas relativas: Cl= 35,5; H=1

3. Justifigue si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) En una disolucion acuosa basica no existe la especie HsO*. Sol(Falso, la concentracion
es menor que la de i6n hidroxido).

b) Al disminuir la concentracion de un acido en disolucion acuosa aumenta el pH.
Sol(Verdadero, se hace mas basicay el pH aumenta).

c) Al mezclar 100 mL de una disolucion acuosa 1 M de HCI con 200 mL de otra disolucion
acuosa de NaOH 0,5 M, el pH de la disolucion resultante es basico. Sol(Falso, el pH
resultante es 7).

4. Una disolucion 0,1 M de un acido débil monoprético (HA) tiene el mismo pH que una disolucién
de HCI 5,49-1073 M. Calcule:
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a)El pH de la disolucién y el grado de disociacién del &cido débil. Sol(pH=2’34, a=0’05).
b)La constante de ionizacién del acido débil. Sol(Ka=2’21-104).

5. Justifique, haciendo uso de las reacciones quimicas correspondientes:
a) Si el amoniaco (NHs) es una base segun la teoria de Bronsted-Lowry. Sol(Si, poner la
reaccion).
b) Si una disolucién acuosa de acetato de sodio (CH3COONa) tiene un pH mayor de 7. Sol(Si,
produce iones hidroxido).
c) Cudl es la base conjugada del anién HCOs . Sol(CO3? ).

6. a) ¢ Qué masa de NaOH hay que afadir a 500 mL de agua para obtener una disolucion de
pH= 11,57 Sol(m=0’063 g de NaOH ).
b) ¢ Qué volumen de disolucion comercial de HCI de 35,2% de riqueza en masay 1,175
g-mL~" de densidad se necesitan para neutralizar la disolucién anterior? Sol(V=0’14 mL).
Datos: Masas atdmicas relativas: Na= 23; Cl= 35,5; O=16; H=1

7. Se ha preparado una disolucién acuosa 0,1 M de acido butanoico (acido débil monoprotico, R-
COOH), cuya constante de disociacion es 1,52 -107° a 25 °C.
a) Calcule las concentraciones de todas las especies quimicas en el equilibrio y el grado de
disociacion. Sol([R-COOH]=0’0988 M, [R-COO]=[H30*]=1’23-10° M, a=0’0123).
b) Si se mezclan 250 mL de la disolucion anterior del acido con 250 mL de agua, ¢ cuél sera el
pH de la disolucion y el grado de disociacion del &cido? Sol(pH=3’06, a=0’017).

8. Razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) El pH de una disolucion de NH4NO3s es mayor que 7. Sol(Falso, se producen iones
hidronio, queda menor que 7).

b) Si el pH de una disolucién de un acido fuerte monoprotico (HA) es 2,17 su concentracion
esta comprendida entre 0,001 M y 0,0001 M. Sol(Falso, es mayor de 0’001 M).

¢) Una disolucion de NaNOs tiene un pH menor que una de CH3COONa de la misma
concentracion. Sol(Verdadero, pH del nitrato es 7y pH de la disolucién de acetato es
mayor de 7).

9. Se disuelven 3,568 g de acido yodico (HIOs) en 250 mL de agua, resultando una disolucion de
pH=1,22.

a) Calcule la constante de disociacion (Ka). Sol(Ka=0’1729).

b) Si se mezclan 50 mL de la disolucion de HIOs del enunciado con 50 mL de agua ¢ cual sera
el pH de esta disolucion diluida? ¢ Y el grado de disociacion del &cido en dicha disolucién?.
Sol(pH=1,43, a=83’95%).

Datos: Masas atomicas relativas: I= 127; O=16; H=1

10. Se disuelven 20 L de NH3(g), medidos a 10 °C y 2 atm de presion, en una cantidad de agua
suficiente para preparar 4,5 L de disolucion. Calcule:
a) El grado de disociacion del amoniaco en la disolucion. Sol(a=0’7%).
b) Si a 200 mL de dicha disolucién se le afladen 300 mL de agua, calcule el pH de la
disolucion resultante. Sol(pH=11’21).
Datos: R= 0,082 atm-L-K-"-mol-"; Kb(NHs)= 1,78-107°

PROBLEMAS DE PAU 2020

1. En dos disoluciones de la misma concentracion de dos acidos débiles monoproticos HA y HB,
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se comprueba que [A"] es mayor que [B-]. Justifique la veracidad o falsedad de las afirmaciones
siguientes:

a) El acido HA es mas fuerte que el acido HB. Sol(Verdadero, esta mas disociado ).

b)El valor de la constante de disociacion del &cido HA es menor que el valor de la constante de
disociacion del acido HB. Sol( Falso).

c)El pH de la disolucion del &cido HA es mayor que el pH de la disolucién del acido HB.
Sol( Falso).

2. Las disoluciones de acido férmico (HCOOH) pueden producir dolorosas quemaduras en la piel
y, de hecho, algunas hormigas utilizan este 4cido como mecanismo de defensa. Calcule:

a) Las concentraciones de todas las especies en el equilibrio y el pH de una
disolucién de acido férmico que se ha preparado disolviendo 1,2 g de HCOOH
en 250 mL de agua. Sol([H*]=[HCOO]=4,24-103M, pH=2,37).

b) El grado de disociacién de la disolucion de &cido formico y la constante de
ionizacioén (Kp) de su base conjugada. Sol(4,08%, Kb=5,56-10"%).

Datos: Ka(HCOOH) = 1,8-10%; Masas atémicas relativas: C=12; O=16; H=1.

3. Una disolucion comercial de hidroxido de potasio (KOH) indica en su etiqueta una composicién
de un 40 % de riqueza y densidad de 1,51 g/mL. Calcule:

a) Elvolumen de la disolucién de KOH comercial necesario para preparar 10 L de una disolucién
diluida de KOH 0,5 M y el pH de dicha disolucion. Sol(V=463,58 mL, pH=13,7).

b) El volumen de una disolucion acuosa de acido sulfurico (H2SO4) 0,25 M necesaria para
neutralizar 100 mL de la disolucién de KOH diluida. Sol(V=100 mL).

Datos: Masas atdmicas relativas: K=39; O=16; H=1.

4, De acuerdo con la teoria de Bronsted-Lowry, justificando con las reacciones
correspondientes, indique cuales de las siguientes especies: HSO4, HNOs, S%, NH3, H20 y H30*

a) Actian s6lo como &cido. Sol(Nitrico e hidronio ).
b) Actlian so6lo como base. Sol( amoniaco y anion sulfuro).
C) Actlan como acido y base. Sol(agua y anion hidrogenosulfato ).

5. Se quiere preparar 500 mL de disolucién acuosa de amoniaco (NHs) 0,1 M a partir de
amoniaco comercial de 25 % de riqueza y una densidad de 0,9 g/mL.

a)Determine el volumen de amoniaco comercial necesario para preparar dicha disolucion. Sol(
V=3,78 mL).

b)Calcule el pH de la disolucion de 500 mL de amoniaco 0,1 M y el grado de disociacion.
Sol(pH=2,88, a=1,33%).

Datos: Kp(NH3) = 1,8:10°; Masas atémicas relativas: H=1; N=14.

6. De los acidos débiles, benzoico (CeHsCOOH) y cianhidrico (HCN), el
primero es mas fuerte que el segundo.
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a) Escriba sus reacciones de disociacion en agua indicando cuéles son sus
bases conjugadas. Sol(HCN + H20 & CN™ + H3O* , CeHsCOOH + H20 =
CsHsCOO" + H3O* , CN'y CesHsCOO)).

b) Razone cudl de las dos bases conjugadas es la més fuerte. Sol(CN-).

c) A igual molaridad, justifigue cual es la disolucién que tiene menor pH.
Sol(Benzoico).

7. El 4&cido benzoico es un acido monoprotico débil (R-COOH). Se prepara una disolucion
acuosa de acido benzoico 0,75 M con un valor de pH de 2,17. Calcule:

a)El grado de disociacion y el valor de K, del acido benzoico. Sol(a=0,9%, Ka=6,15:-10").

b)El valor del pH y el grado de disociacion si a 100 mL de la disolucion de acido benzoico se le
afiade agua hasta un volumen de 0,5 L. Sol(pH=2,52 y a=2,02% ).

8. En base a las reacciones correspondientes, justifique el caracter acido, basico o neutro de
las disoluciones de las siguientes sales:

a) KNOs Sol(Neutro ).
b)NH4Cl Sol(Acido ).
c)Na2COs Sol(Béasico ).

9. Se han preparado dos disoluciones, una que contiene 22 g/L de NaOH y otra que contiene
26 g/L de H2SOa..

a)¢,Qué volumen de la disolucién de H2SO4 serd necesario afiadir para neutralizar 25 mL de la
disolucion de NaOH? Sol( V=25,91 mL).

b)¢, Qué pH tendra la disolucién obtenida al mezclar 50 mL de cada una de ellas? Sol(11,99).
Datos: Masas atdmicas relativas: S=32; Na=23; O=16; H=1.

10.  Un vinagre comercial indica en su etiqueta un contenido de 6 g de acido acético
(CH3COOH) por cada 100 mL de vinagre.

a) Calcule la concentracion de las especies en el equilibrio y el pH del vinagre
comercial. Sol([H*]=[CH3COO]=4,24-10"M, pH=2,37 ).

b) ¢,Qué volumen de agua es necesario afladir a 10 mL de vinagre para obtener

una disolucion de pH = 2,88? Sol(93,63 mL de agua).

Datos: Ka(CH3COOH) = 1,8-10°; Masas atémicas relativas: O=16; C=12; H=1.

PROBLEMAS DE PAU 2019

1.- a) Calcule la concentracion de una disolucion de acido benzoico (CsHsCOOH) de pH = 2,3.
Sol (Co=0,398M ).

b) Determine la masa de Ba(OH)2 necesaria para neutralizar 25 mL de una disolucion
comercial de HNOz del 58 % de riqueza y densidad 1,356 g-mL™. Sol (m=26,73 g ).

Datos: Ka (CeHsCOOH) = 6,31-107°. Masas atémicas relativas H=1; O=16; Ba=137,3 y N=14.
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2.- Razone si son ciertas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) En disolucion acuosa, cuanto mas fuerte es una base mas fuerte es su acido conjugado. Sol
Falso ).

b)En una disolucion acuosa de una base, el pOH es menor que 7. Sol (Verdadero ).

c)Elion Hzpo;es una sustancia anfétera en disolucién acuosa, segun la teoria de Bronsted-

Lowry. Sol ( Verdadero).

3.- Una botella de acido fluorhidrico (HF) indica en su etiqueta que la concentracion del

acido es 2,22 M. Sabiendo que la constante de acidez es 7,2.1074, determine:

a) Las concentraciones de H3O* y OH™ presentes. Sol ([H30*]=0,04M, [OH]=2,5-10"M ).
b) El grado de ionizacion del acido y el pH. Sol (a=0,018, pH=1,4 ).

4.- A partir de los siguientes datos: Ka (HF) = 3,6.1074, Ka (CH3COOH) = 1,8.107° y Ka (HCN)
=4,9.10719,

a) Indique razonadamente qué 4cido es mas fuerte. Sol (HF ).

b) Escriba los equilibrios de disociacion del CH3COOH y del HCN, indicando cuales seran sus
bases conjugadas. Sol (Hechos antes ).

c) Deduzca el valor de Kb de la base conjugada del HF. Sol (Kb=2,77-10-11).

5.- a) El pH de un zumo de limén es 3,4. Suponiendo que el acido del limén se comporta como un
acido monoprético (HA) de constante de acidez Ka = 7,4.1074, calcule la concentracion de HA en
el equilibrio. Sol ([HA]=2,14-10*M).

b) El volumen de una disolucion de hidroxido de magnesio (Mg(OH)z2) 2 M necesaria para
neutralizar 10 mL de HCI comercial de 35 % de riqueza y densidad 1,17 g-mL™t. Sol (V=28 mL ).
Datos: masas atémicas relativas H=1 y CI=35,5.

6.- a) El 4cido cloroacético (CICH2COOH) es un acido monopraético débil con una constante de
acidez Ka= 1,34.1073. Calcule la molaridad de una disolucion acuosa de dicho acido para que, a
25 °C, se encuentre ionizado al 31 %. Sol (C0o=9,6-103M).

b) Calcule la masa de Mg(OH)2 que debemos usar para neutralizar 25 mL de una disolucion
de HCI de riqueza 35 % y densidad 1,17 gmL™. Sol ( m=7,98 g).

Datos: masas atémicas relativas Mg=23, O=16, H=1 y CI=35,5.

7.- Una disoluciéon acuosa 0,3 M de HCIO tiene un pH = 3,98. Calcule:

a)La concentracion molar de CIO~ en disolucion y el grado de disociacion del acido. Sol ([CIO
]=1,047-10*M, a=3,94-10).

b)EI valor de la constante Ka del HCIO y el valor de la constante Ky de su base conjugada. Sol (
Ka=3,65-10%, Kb=2,73-107).

8.- Dada una disolucion de un acido débil HA de concentracion 0,1 M, indique razonadamente si
son ciertas las siguientes afirmaciones:

a)El pH de la disolucion es igual a 1. Sol (Falsa).

b)La [H3O*] es menor que la [OH™]. Sol (Falsa).

c)La [HA] es mayor que la [A7]. Sol (Verdadera).

9.- La anilina (CsHsNH2) es una amina muy utilizada en la industria de colorantes y se disocia en
agua segun el equilibrio: CeHsNH2 + H20 < CeHsNHs* + OH™. Si se afladen 9,3 g de dicha sustancia
a la cantidad de agua necesaria para obtener 250 mL de disolucién, calcule:

a) El grado de disociaciéon. Sol (a=3,28:-10°).

b)EIl pH de la disolucién resultante. Sol (pH=9,12).

Datos: Kp(anilina) = 4,3.10710; masas atdémicas relativas C=12, N=14 y H=1.
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10.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) En una disolucién acuosa &cida no existen iones hidroxido (OH"). Sol (Falsa).

b)EIl pH de una disolucion acuosa de cianuro de sodio (NaCN) es basico. Sol (Verdadera ).
¢) El HCI concentrado es un &cido fuerte, mientras que diluido es un acido débil. Sol (Falsa).

PROBLEMAS DE PAU 2018

1.- Se preparan 187 mL de una disolucion de acido clorhidrico (HCI) a partir de 3 mL de un acido
clorhidrico comercial de 37% de riqueza en masa y densidad 1,184 g/mL. Basandose en las
reacciones quimicas correspondientes, calcule:

a) La concentracion de la disolucion preparada y su pH. Sol ([HCI]=0,19M, pH=0,72).

b) El volumen (mL) de disolucion de Ca(OH)20,1 M necesario para neutralizar 10 mL de la
disolucion final preparada de HCI. Sol ( V=9,63 mL).

Datos: Masas atomicas relativas H=1; CI=35,5

2.- a) Segun la teoria de Bronsted-Lowry justifique mediante las correspondientes reacciones
guimicas el caracter acido, basico o neutro de disoluciones acuosas de HCIl y de NHs. Sol (
acido y basico).

b) Segun la teoria de Bronsted-Lowry escriba la reaccién que se produciria al disolver etanoato
de sodio (CHsCOONa) en agua, asi como el caracter acido, basico o neutro de dicha disolucion.
Sol ( basico).

c) Se tienen tres disoluciones acuosas de las que se conocen: de la primera la [OH-] = 10+ M, de
la segunda la [HsO*] = 104 My de la tercera la [OH-] = 10-7 M. Ordénelas justificadamente en
funcion de su acidez. Sol (pH2<pH3<pH1).

3.- Una disolucién acuosa de hidroxido de potasio (KOH) de uso industrial tiene una composicién
del 40% de riqueza en masa y una densidad de 1,515 g/mL. Determine, basandose en las
reacciones quimicas correspondientes:

a) La molaridad de esta disolucién y el volumen necesario para preparar 10 L de disolucion
acuosa de pH=13. Sol ([KOH]=10,82M, V=92,42mL ).

b) El volumen de una disolucién acuosa de acido perclérico (HCIO4) 2 M necesario para
neutralizar 50 mL de la disolucion de KOH de uso industrial. Sol (V=270,5 mL ).

Datos: Masas atémicas relativas K=39; H=1; O=16

4.- La aspirina es un medicamento cuyo principio activo es el acido acetilsalicilico (CeHsO4), que
es un acido debil monoprotico del tipo R-COOH. Basandose en la reaccion quimica
correspondiente, calcule:

a) La concentracion molar de la disolucion obtenida al disolver un comprimido de aspirina que
contiene 500 mg del acido en 200 mL de agua y su grado de disociacion.

Sol ([CoHs04]=0,012M,0=0,142 ).

b) El pH y la concentracién de todas las especies en el equilibrio. Sol ( pH=2,71,
[CoH804]=0,012M, [R-COO]=[H30*]=1,97-103M).

Datos: Ka= 3,27-10-4. Masas atomicas relativas H=1; C=12; O=16

5.- El acido salicilico (HOCeH4COOH) se emplea en productos farmacologicos para el tratamiento
y cuidado de la piel (acné, verrugas, etc.). A 25°C, una disolucién acuosa de 2,24 mg/mL de este
acido monopratico alcanza un pH de 2,4 en el equilibrio. Basandose en la reaccion quimica
correspondiente, calcule:
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a) La concentracion molar de la especie HOCesH4COO-y el grado de disociacion del &cido
salicilico. Sol ([HOCsH4COO]=3,98:103M, a=0,249).

b) El valor de la constante Kadel acido salicilico y el valor de la constante Kb de su base
conjugada. Sol (Ka=1,32:103, Kb=7,58-101?).

Datos: Masas atomicas relativas C=12; H=1; O=16

6.- Aplicando la teoria de Bronsted-Lowry para acidos y bases, y teniendo en cuenta que el acido
cloroso (HCIO2) es un acido débil (Ka=1,1-10-2):
a) Escriba la reaccion quimica del agua con el acido cloroso y la expresion de su constante de

- +
acidez. Sol (HCIO2 + H20 = HCIO™ + H30*, K, _["Ctzcllgls]'o .
2

b) Escriba la reaccion quimica del agua con la base conjugada del acido y la expresion de su
constante de basicidad. Sol (HCIO™ + H20 & HCIO2 + OH", Kb).
c) Obtenga el valor de la constante de basicidad de su base conjugada. Sol ( Kb=9,1-1013).

7.- Una mezcla de 2 g de hidréxido de sodio (NaOH) y 2,8 g de hidréxido de potasio (KOH) se
disuelve completamente en agua hasta alcanzar un volumen de 500 mL. Determine, basandose
en las reacciones quimicas correspondientes:

a) El pH y la concentracion de todas las especies en disolucion. Sol (pH=13,3, [Na*]=[K*]=0,1M,
[OH]=0,2M).

b) El volumen en mL de una disolucion 0,5 M de &cido clorhidrico (HCI) necesario para
neutralizar 50 mL de la disolucion anterior. Sol ( V=20 mL).

Datos: Masas atdémicas relativas Na=23; K=39,1; O=16; H=1

8.- La constante de acidez del &cido lactico, acido organico monoprético, es 1,38-10-4. Justifique
la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) El &cido lactico es un acido fuerte. Sol (Falso ).

b) La constante Kb de la base conjugada es 7,2:10-"" Sol (Verdadera).

¢) En una disolucién acuosa del acido, el pOH es mayor que el pH. Sol ( Verdadera).

9.- El hidroxido de sodio (NaOH), comunmente conocido como sosa caustica, se emplea en
disoluciones acuosas a altas concentraciones para desatascar tuberias. Se tiene una disolucién
comercial de este compuesto con una densidad a 20°C de 1,52 g/mL y una riqueza en masa del
50%. Determine, basandose en las reacciones quimicas correspondientes:

a) El volumen necesario de esta disolucién comercial para preparar 20 L de una disolucién de
pH=12. Sol (V=10,52 mL ).

b) El volumen de una disolucion de acido sulftrico (H2S0a4) de concentracion 0,25 M necesario
para neutralizar 5 mL de la disolucion comercial de hidroxido de sodio. Sol (V=190 mL ).

Datos: Masas atomicas relativas Na=23; O=16; H=1

10.- Se tienen dos disoluciones acuosas de dos acidos monopraticos organicos del tipo R-COOH,
una de acido etanoico (Ka= 1,8-10-5) y otra de acido benzoico (Ka= 6,5-10-%).Si la concentracion
molar de los dos acidos es la misma, conteste razonadamente:

a) ¢,Cual de los dos &cidos es mas débil? Sol (El etanoico, es menor su constante ).

b) ¢ Cual de los dos acidos tiene un grado de disociacion mayor? Sol (Benzoico ).

c) ¢,Cual de las dos bases conjugadas es mas débil? Sol (Benzoico ).
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PROBLEMAS DE PAU 2017

1.- a) El grado de disociacion de una disolucion 0,03 M de hidroxido de amonio (NH4OH) es
0,024. Calcule la constante de disociacion (Kb) del hidréxido de amonio y el pH de la disolucién.
Sol (pH=10,86y Kb=1,77-107%)

b) Calcule el volumen de agua que hay que afiadir a 100 mL de una disolucion de NaOH 0,03 M
para que el pH sea 11,5. Sol (V=849,4 mL)

2.- Aplicando la teoria de Bronsted-Lowry, en disolucion acuosa:

a) Razone si las especies y NH} y S? son acidos o bases. Sol (acido y base, respec.)

b) Justifique cudles son las bases conjugadas de los 4cidos HCN y CeHsCOOH. Sol (CN"y
C6H5CO0")

c) Sabiendo que a 25°C, las Kadel CeHsCOOH y del HCN tienen un valor de 6,4-10° y 4,9-1010,
respectivamente, ¢ qué base conjugada sera mas fuerte? Justifique la respuesta. Sol (CN- es
mas fuerte)

3.- El agua fuerte es una disolucién acuosa que contiene un 25% en masa de HCl y tiene una
densidad de 1,09 g-mL-'. Se diluyen 25 mL de agua fuerte afiadiendo agua hasta un volumen
final de 250 mL.

a) Calcule el pH de la disolucion diluida. Sol (pH=0,13).

b) ¢ Qué volumen de una disolucién que contiene 37 g-L-'de Ca(OH)2 sera necesario para
neutralizar 20 mL de la disolucion diluida de HCI? Sol ( V=15 mL).

Datos: Masas atémicas Ca=40; Cl=35,5; O=16; H=1.

4.- El &cido lactico (CHsCHOHCOOH) tiene un valor de Ka=1,38-10*, a 25°C. Calcule:

a) Los gramos de dicho acido necesarios para preparar 500 mL de disolucion de pH=3. Sol
(m=0,379).

b) El grado de disociacion del &cido lactico y las concentraciones de todas las especies en el
equilibrio de la disolucién anterior. Sol ( a=0,12, [CH3CHOHCOOH]=7,25-103M, [R-COO"
]=[H30*]=10"3M).

Datos: Masas atémicas O=16; C=12; H=1.

5.- Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) A igual molaridad, cuanto menor es la Kade un acido menor es el pH de sus disoluciones. Sol
(Falso).

b) Al afiadir agua a una disolucién de un &cido fuerte su pH disminuye. Sol (Falso ).

c) En las disoluciones basicas el pOH es menor que el pH. Sol (Verdadero ).

6.- El amoniaco comercial es un producto de limpieza que contiene un 28% en masa de
amoniaco y una densidad de 0,90 g-mL-*. Calcule:

a) El pH de la disolucién de amoniaco comercial y las concentraciones de todas las especies en
el equilibrio. Sol (pH=12,2, [NH3]=14,81M, [OH]=[NH4*]=0,016M ).

b) El volumen de amoniaco comercial necesario para preparar 100 mL de una disolucion acuosa
cuyo pH sea 11,5. Sol (V=3.83 mL).

Datos: Kb=1,77-10"°, a 25°C. Masas atomicas N=14; H=1.

7.- Expligue mediante las reacciones correspondientes el pH que tendran las disoluciones
acuosas de las siguientes especies quimicas.

a) NaNOs Sol (pH=7).

b) CHsCOONa Sol ( pH>7).
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¢) NH4Cl Sol (pH<7).

8.- El &cido benzoico (CeHsCOOH) se utiliza como conservante de alimentos ya que inhibe el
desarrollo microbiano cuando el pH de la disolucién empleada tenga un pH inferior a 5.

a) Determine si una disolucién acuosa de acido benzoico de concentracion 6,1 g-L-' se podria
usar como conservante liquido. Sol (pH=2,76<5, se puede usar ).

b) Calcule los gramos de acido benzoico necesarios para preparar 5 L de disolucién acuosa de
pH=5. Sol (M=7.05-10"3 g).

Datos: Ka=6,4:-107, a 25°C. Masas atémicas: O=16; C=12; H=1.

9.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas aplicadas a una disolucion
acuosa 1 M de un &cido débil monoprético (Ka=1,0-10, a 25°C):

a) Su pOH serd menor que 7. Sol ( Falso).

b) El grado de disociacion aumenta si se diluye la disolucién. Sol (Verdadero).

c) El pH disminuye si se diluye la disolucion. Sol (Falso).

10.- 250 mL de una disolucién acuosa contiene 3 g de 4cido acético (CHsCOOH). Calcule:

a) La concentracion molar y el pH de la disolucion a 25°C. Sol (pH=2,72, [CHsCOOH]=0,198M,
[CH3-COO]=[H30%]=1,5-103M).

b) El grado de disociacion del &cido acético y el pH si se diluye la disolucion anterior con agua
hasta un volumen de 1 L. Sol (a=0,0188, pH=3,03 ).

Datos: a 25°C. Masas atémicas O=16; C=12; H=1. Ka=1,8-10"°.

PROBLEMAS DE PAU 2016 (también algunos anteriores).

1.- Complete las siguientes reacciones acido-base e identifique los correspondientes pares acido-
base conjugados:

a) HSO; (aq) + CO%™ (aq) = ...SO4%........... +...... HCOs ...........
b) CO0%™ (aqg) + H20 (I)  HCOs'.................. +...0H ..............
c) ...CN........... +...H20............ = HCN (aqg) + OH" (aq). Soluciones (en negrita).

2.- Una disolucion acuosa de acido sulfurico tiene una densidad de 1,05 g/mL a 20°C, y contiene
147 g de ese &cido en 1500 mL de disolucion. Calcule:

a) La fraccion molar de soluto y de disolvente de la disolucién. Sol (Xs=0,019; Xd=0,981).

b) ¢ Qué volumen de la disolucion anterior hay que tomar para preparar 500 mL de disolucién 0,5
M del citado acido? Sol (V=250 mL ).

Datos: Masas atomicas H=1; O=16; S= 32.

3.- a) Calcule los gramos de acido cloroso, HCIO2 (Ka=0,011) que se necesitan para preparar 100
mL de disolucién de pH = 2. Sol (m=0,13 g).

b) Calcule el grado de disociacion del acido cloroso en dicha disolucién. Sol ( a=0,526).

Datos: Masas atomicas H=1; CI=35,5; O=16.

4.- La constante de acidez del acido hipocloroso (HCIO) es KA=3,0-10-8,
a) Escriba la reaccion quimica del agua con el acido hipocloroso (HCIO) y la expresion de su

constante de acidez. Sol (HCIO + H20 = CIO" + H30", K, %).

b) Escriba la reaccion quimica del agua con la base conjugada del acido HCIO y la expresion de

su constante de basicidad. Sol (CIO"+ H20 = HCIO + OH, Ka%).
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c¢) Calcule la constante de basicidad de la base anterior. Sol ( Kb=3,33-107).

5.- Justifique el valor del pH de una disolucién 0,01 M de:
a) Hidroxido de sodio. Sol ( pH=12).

b) Acido sulfurico. Sol ( pH=1,7).

c¢) Nitrato de sodio. Sol ( pH=7).

6.- EI HF en disolucién acuosa 0,1 M se disocia en un 10%. Calcule:

a) El pH de esta disolucién. Sol (pH=2).

b) El valor de la constante de disociacion, Kb, de la base conjugada de ese acido.
Sol (Kb=9-1012),

7.- El acido metanoico, HCOOH, es un acido débil.

a) Escriba su equilibrio de disociaciéon acuosa. Sol (HCOOH + H20 & HCOO™ + H30O%).
- +
b) Escriba la expresion de su constante de acidez Ka. Sol (K, %).
c) ¢ Podria una disolucion acuosa de acido metanoico tener un pH de 8? Justifique la respuesta.
Sol (No, es un acido, pH<7).

8.- Se dispone de una disolucion acuosa de NaOH 0,8 M. Calcule:

a) La concentracion y el pH de la disolucion resultante de mezclar 20 mL de esta disolucion con
80 mL de otra disolucién 0,5 M de la misma sustancia, suponiendo que los volimenes son
aditivos. Sol (pH=13,75, [NaOH]=0,56M ).

b) El volumen de la disolucion de NaOH 0,8 M necesario para neutralizar 100 mL de HNO3 0,25
M. Sol (V=31,25 mL ).

9.- Explique, mediante las reacciones correspondientes, el pH que tendran las disoluciones
acuosas de las siguientes especies quimicas:

a) NHs. Sol ( Bésico).

b) Na2COs. Sol (Basico ).

c¢) NH4Cl. Sol (Acido ).

10.- a) Escriba la reaccion de neutralizacion entre el hidroxido de calcio y el &cido clorhidrico. Sol
(Ca(OH)2+ 2 HCI = CaClz2 + 2 H20).

b) ¢ Qué volumen de una disolucion 0,2 M de hidroxido de calcio se necesitara para neutralizar
50 mL de una disolucion 0,1 M de &cido clorhidrico? Sol (V=12,5 mL).

c) Describa el procedimiento e indique el material necesario para efectuar la valoracion anterior.
Sol (Ver teoria).

11.- a) Se desea preparar 1 L de una disolucién de acido nitrico 0,2 M a partir de un acido nitrico
comercial de densidad 1,5 g/mL y 33,6% de riqueza en peso. ¢Qué volumen de acido nitrico
comercial se necesitara? Sol (V=25 mL).

b) Si 40 mL de esta disolucion de acido nitrico 0,2 M se emplean para neutralizar 20 mL de una
disolucién de hidroxido de calcio, escriba y ajuste la reaccidn y determine la molaridad de esta
disolucion. Sol (Ca(OH)2+ 2 HNOs = Ca(NOs)2 + 2 H20), [Ca(OH)2]=0,2M).

Datos: Masas atémicas H=1; N=14; O=16.
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TEMA 6. REACCIONES REDOX.

6.1 CONCEPTO DE OXIDACION-REDUCCION.

Desde el punto de vista clasico, la oxidacion es la combinacién de una sustancia con
oxigeno.
Mg + %2 O2 — MgO
Posteriormente se vié que habia muchas reacciones en las cuales pasaba algo parecido:
Mg?* + 2 CI- = MgCl2., con lo cual el magnesio reaccionaba de la misma forma que con el oxigeno,
perdiendo dos electrones.
Se extendio el concepto de oxidacion a la pérdida de electrones y reduccion a la ganancia de
electrones. De esta forma ambos procesos van unidos en una reaccioén quimica, se habla de
reacciones de oxidacion-reduccion y de pares redox.

6.2. NUMERO DE OXIDACION.

Es el numero que indica los electrones ganados o perdidos en una reaccion redox. Es la
carga eléctrica formal que se asigna a un atomo en un compuesto, pero no es real, siendo cero
para cualquier molécula neutra y la carga del ion para un aniéon o un cation. Para el resto de
compuestos se siguen las reglas usuales, para los alcalinos es 1, para los alcalinotérreos es 2,
para el oxigeno es -2 (excepto en los peroxidos, -1), en el hidrogeno es 1 (excepto en los hidruros
metalicos que es -1) y en los haluros es -1 (usualmente).

A partir de este concepto un elemento se oxida cuando aumenta su nimero de oxidacion y se
reduce cuando disminuye el mismo.

6.3. OXIDANTES Y REDUCTORES. PARES REDOX.

Un oxidante es una sustancia que oxida a otra llamada reductor, porque siempre aparecen por
pares redox. En las reacciones Mg?* + 2 CI- - MgClz., el magnesio se oxida a través de un
oxidante, el cloro, por tanto, el magnesio es el reductor. Veamos un caso concreto, dada la
siguiente reaccion:

FeClo + Zn = ZnCl, + Fe.

El dicloruro de hierro actia como oxidante 1, el cinc como reductor 2, el dicloruro de cinc como
oxidante 2 y el hierro como reductor 1, similar a lo que ocurre con los pares acido-base. Veamos
las dos semiecuaciones:

Fe?* - Fe, vemos que el nimero de oxidacién del hierro pasa de 2 a 0, por tanto es la
semiecuacion de reduccion, el i6n hierro es el oxidante.
Zn = Zn?* , el cinc aumenta de 0 a 2, es la semiecuacién de oxidacion, y el cinc es el reductor.

6.4. AJUSTE DE ECUACIONES-REDOX.

A veces el ajuste de una ecuacion redox es complicado, por tener muchos compuestos. Por
ello se usan unos métodos especificos de ajuste: el del nimero de oxidacién y el del ibn-electrén.
Veremos ambos métodos con un ejemplo:

Zn + KNO3z + H2S0O4--------- —  ZnSOs4+ (NH4)2SO4 + K2SOs4+ H20

Por el niumero de oxidacion:

Colocamos los numeros de oxidacion encima de cada elemento.

Localizamos las ecuaciones de oxidacion y de reduccion, el nitrégeno pasa de +5 a -3 y el cinc
pasa de 0 a +2, luego la ecuacién de oxidacioén es la del cinc y la de reduccion es la del nitrégeno.
En este caso la ecuacion de oxidacion seria: Zn (0) ------------ Zn(+2), aumenta en 2, la de reduccién
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seria: N (+5) ------------ N(-3), disminuye en 8. Multiplicamos ambas por esos nimeros y obtenemos
el balance de la ecuacion.

El resto del ajuste hay que hacerlo por tanteo, con lo cual nos queda:

8 Zn + 2KNO3 + 10H2SOg4--------- —  8ZnS0Os4+ (NH4)2SOs4 + K2SO4+ 6H20

Por el método del i6n electréon, en medio acido:

Se localizan las semirreacciones: Zn------------ —Zn*?,

NO; - NH;
Se hace un ajuste de materia, en medio &cido se suma H* y en medio basico OH-, y en el otro
miembro se suma agua, asi:

Zn —» Zn*? . . .

, Se empieza con el oxigeno, se ajusta la carga:
NO; + 10H" —» NH, + 3H,0
Zn —» Zn'? + 2e”
NO; + 10H" + 8¢~ —» NH; + 3H,0
Ahora, se igualan las cargas en ambas, multiplicando la primera por 4 y después se suman:
47Zn — 4Zn'? + 8e~

, ahora se suman:

NO, + 1I0H" + 8¢~ —» NH, + 3H,O

4Zn+ NO; +10H" - 4Zn** + NH; + 3H,0

Quedando la reaccion ajustada:

8 Zn + 2KNO3 + 10H2S04--------- —  8ZnS0O4+ (NH4)2SOs4+ K2SO4+ 6H20
Por el método del i6bn-electrén, en medio basico es el siguiente:

KCIOs; + Cr(OH);s + KOH > KCIl + K3CrO4 + H20.

Se localizan las semirreacciones: ClO3 ------------ -> CI-., reduccion, el cloro pasade 5 a -1.
Cr3temmemeeeee- ->Cr0?Z~, oxidacién el cromo pasa de 3 a 6.
Se hace un ajuste de materia: ClO3 + 6 H---------- - CI + 3 H20.
Cr3*t+ 4H20 -------m---- >Cr0z~ + 8 H'.
Ahora ajustamos la carga:
ClO; +6 H" +6 e -—------- - CI + 3 H20.
Cr3*t+ 4H20 -------n--- 2>Cr0;~ + 8 H* + 3 e". Después ponemos los mismos electrones en ambas:
ClO; +6 H" +6 e ---------- - CI + 3 H20.
2Cr3*t+ 8 H20 -=--mmmmmm-- > 2Cr0?” +16 H*+6 €.

Hasta aqui todo se hace como en medio acido, ahora sumamos OH-, donde existan H*, para
quitarlos y obtener agua y medio basico, ya que OH" + H* > H20.

(04 [0 1 P10 J e —— - ClI +3H20 + 6 OH~.
2 Cr3t+ 8 HoO + 16 OH- —--mmommmmmv 22 Cr0;~ + 16 H20. Ahora simplificamos y sumamos:
ClO5 + 2 Cr3*+ 10 OH" ----mmmeemee > CI' + 2 Cr0o;~ + 5 H20.

Repartimos los OH- entre el hidroxido de cromo y la base, hidréxido de potasio:

Quedando la reaccion ajustada:
KCIO3z + 2 Cr(OH)s + 4 KOH > KCI+ 2 K3CrO4 + 5 H20.
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6.5. ELECTRODOS Y PILAS.

Cuando una lamina de cinc metalico se sumerge en una
disolucion de sulfato de cobre (1), se observa que el cinc se va volviendo
azul. Ha tenido lugar una reaccion redox: Zn(s) + Cu?* (aq) ----- —Zn?* (aq)
+ Cu (s).

Ademas el cinc sdlido ha actuado como electrolito, porque ha ido soltando
iones de cinc positivos y se ha ido acumulando carga negativa, electrones,
en el metal, puede observarse en la imagen de la derecha.

i . i

¢, Como podriamos generar una corriente de electrones? Habria que cerrar
el circuito, obteniendo una fem hasta que se terminasen los reactivos.
Hace falta tener dos disoluciones para completar el circuito, volviendo a
nuestro ejemplo, necesitamos aislar las dos semirreacciones redox:

Zn(S) ----- —>Zﬂ2+ (aq) +2e’. P87, 5 s bimiue b dEsive
Cu* (aq) + 2e" -----—Cu (s). P b S
Ambas disoluciones tienen que estar conectadas por un tabique POrOSO  ju s e i imiodisse
que permita la difusién de iones de una a otra, igualando la carga neta de """
ambas y evitando el equilibrio quimico.

La pila estaria formada por una disolucion de
sulfato de cobre (II), con un electrodo de cobre y
otra disolucion de sulfato de cinc (Il) con un
electrodo de cinc, unidas por un puente salino,
una disolucion de KCI, taponada con un algodén
dentro de un tubo en U. Al oxidarse el cinc y
pasar a la disolucién, el vaso que contiene
sulfato de cinc (Il) tendria exceso de carga G
positiva y el otro vaso exceso de carga negativa, B 2Dl o) Conpuense silino, b) Con sablgue poroso,

lo cual impediria que la reaccién prosiguiera, a

menos que los iones sulfato pasen de un vaso a otro, impidiendo el equibrio.

El polo positivo de la pila es el formado por los iones Cu?*/Cu, donde se efectla la reduccion
(catodo), y el polo negativo el formado por los iones Zn?*/Zn, donde se hace la oxidacién (a&nodo).

@

Electrones

Experimentalmente se comprueba que la fem depende de la concentracion y de la
temperatura, por ello se toma como referencia 1M y 25°C, condiciones estandar y se toma como
referencia el electrodo de hidrogeno, al que se le asigna fem 0 a 1 atm. de presion. Realmente lo
que se hace es medir la diferencia de potencial entre los electrodos con un voltimetro en esas
condiciones, partiendo de la referencia del hidrogeno.

En el anodo, polo negativo y oxidacion. Los aniones van al anodo y los cationes al catodo,
a través del tabique poroso.
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En el laboratorio es muy dificil preparar un
electrodo de hidrégeno, se recurre a uno
comercial, el de calomelanos que tiene +0°28
v respecto al de hidrégeno. Con dos
electrodos cualesquiera se puede formar una
pila, para ello existen tablas como la de la
derecha.
El par de mayor potencial de reduccion sera el
gue se reduzca de forma espontanea, con lo
cual AG<O0.
Silas concentraciones de las especies no son
1M, se aplica la ecuacion de Nerst:

0'059

e=&"- log j, donde n es el nimero de

electrones transferidos entre una especie y

otra y j es como una constante de equilibrio,

pero engloba concentraciones o presiones en

cualquier momento de la reaccion, en el

equilibrio J=K.

Conocido el potencial de los dos pares,

g(pila) = £°(catodo,+) - £°(anodo,-)

Aplicando la ecuacion de Nerst a la pila

estudiada, obtenemos:
1 2+

o 0059 log [Zn2 ]

n [Cu™]

con la simbologia,

Zn (s) | Zn?* (aq) || Cu?* (ag)|Cu (s), en la

reaccién: Zn + Cu?* ---—Zn?" + Cu

ANODO CATODO

La reaccion serd espontanea mientras €>0

(E°>0), cuando se alcanza el 0, la pila se

termina y se llega al equilibrio quimico, con lo

0'059
CU3.|, &= go— Tlog Ke =0.

E=¢ , la pila se representa

También existe una relacion entre G y ¢,
AG® = —nF&°(pila), F =96500 C.

Reaccion de electrodo £ {V)
F,+2e — 2 F 2,87
H,0, + 2 H +2e” —> 2 H,0 1,77
MnO; +4 H*+ 3e~ — MnO, + 2 H,0 1,69
2BrO; + 12H* + 106 — Br, + 6 H,0 1,52
MnO; + 8 H* + 56 — Mn’* + 4 H,0 1,51
Au* +3e — Au 1,50
C,+2e — 2C 1,359
€O, + 14H + 6 —> 2Cr** + 7 H,0 1533
{9 e —— T+ 1,28
MnO, + 4 H* + 2~ — Mn* +2 H,0 1,23
O, +4H +4e” — 2H,0 1,229
2105+ 12H + 106" —> L, + 6 H,0 1,19
Br,+2e — 2Br- 1,087
2Hg +2e” —> Hgs 0,907
Agr+e — Ag 0,7994
Hg}*+2e” — 2 Hg 0,792
Fe’* + e —— FeZ 0,771
MnOj7 + e= — MnO3- 0,56
HyAs0, +2 H* + 2 e — HAsO, + 2 H,0 0,559
L) +2e — 21 0,5345
F+2e — 317 0,5355
Fe(CN)~ + e —— Fe(CN)& 0,356
Cu*+2e — Cu 0,346
PbO, + H,0 + 2e- —— PbO + 2 OH" 0,28
Hg,Cl, +2e” —> 2 Hg +2 (I~ 0,2680
HAsO, + 3H* +3e” — As+ 2 H,0 0,248
AgCl + &= —> Ag + ClI- 0,2224
SbO* + 2 H* +3e” — Sb + H,0 0,212
Cu"+e — Cu 0,170
Hg,Br, + 2e~ —— 2 Hg + 2 Br- 0,1392
AgBr+e —— Ag +Br- 0,071
2H"+2e" —> H, 0,000
Hg,, +2e — 2 Hg+2 I —-0,040
Pb* +2e" — Pb -0,126
Agl+e” — Ag+ - -0,152
Sn** +2e — Sn -0,140
Ni**+2e~ —> Ni -0,23
Co**+2e” — Co -0,28
Tt+e —> Ti -0,336
In*+3e —> In -0,340
PbSO, +2e~ —— Pb + SO} -0,3563
Tt + e —> Ti** -0,37
Cd* +2e — Cd -0,402
@the— > -0,41
Fe** +2e" — Fe -0,440
S+2e — S -0,48
C*+2e” —> Cr -0,56
In* +2e” — 7Zn —0,7628
Mn* +2e” — Mn -1,18
Mg* +2e~ — Mg -2,37
Na*+e — Na -2,713
Ca* +2e” — Ca -2,87
Ba** +2e” — Ba -2,90
Ki+te — K -2,925
Li*t+e- —> Li -3,02

T2 00v

r
e
d
u
C
t
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r

146



6.6. ELECTROLISIS.

En una pila se usa una reaccion redox espontanea, también se puede hacer el proceso
inverso, suministrar energia a los electrodos, a eso se le llama electrolisis.
El proceso seria el siguiente, cogemos una sal y la fundimos, como por ejemplo el NaCl (800 °C),
guedan sueltos los iones de la misma, metemos dos electrodos en la sal, dos metales cualesquiera,
y aplicamos una corriente a los mismos, cerrandose el circuito a través de la disolucion.
Observamos que en el electrodo positivo (dnodo, ahora se llaman al revés) se desprende cloro y
en el electrodo negativo (catodo) se va acumulando sodio metalico puro, que flota sobre el NaCl
fundido.

Ha ocurrido lo siguiente: @ 4nodo (oxidacion): 2€C S2e YOI T
Mediante una ecuacion redox no espontanea, © catodo (reduccién): 2 Na” +2e”—2 Na s B =
como indica el signo negativo, hemos obtenido eeaceion global- =2 Na = 21C1=— 2 Nan i CL GEE SRy
Sodlo y Cloro neutrosl Fuente de corriente continua

. . . . |
Hay que aplicar una diferencia de potencial I

superior a 4’07 voltios, mediante corriente e 5
continua. (@ Catadoe)

El proceso es similar en disolucién, pero ademas

, - 7 Cl,
se puede desprender oxigeno e hidroégeno, 18, e
corriente eléctrica a través del electrolito.

procedentes del agua. " N
el \i

Existe una relacion entre la cantidad de

electricidad que pasa y la cantidad de productos acumulados en los electrodos, se denominan

leyes de Faraday:

1.- La masa liberada es proporcional a la cantidad de electricidad, m=KI.

2.- Las masas de diferentes sustancias liberadas por la misma cantidad de electricidad son

proporcionales a los pesos equivalentes de oxidacion-reduccion.

A la cantidad de electricidad necesaria para liberar un equivalente se le ha llamado constante de

Faraday, F=96500 C. Las dos leyes se resumen en:

E, It

m= ﬁ donde m es la masa (en gramos), E es el equivalente-gramo, | es la intensidad de la

corriente y t es el tiempo que ha estado aplicada la misma.
F=Na-e=6'022-1023 - 1’6 - 101 C= 96352 C, que se redondea hasta 96500 C.

I

La electrdlisis es la produccidén de una reacciéon
redox no espontanea mediante el paso de la

o
o o°oo 0 0o ooo[

00 6, ©

[
1

(
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6.7. ELECTROLISIS DEL AGUA.

La electrolisis del agua es la descomposicion del agua por accion de una corriente, para
que ello suceda es necesaria una fem de 1,23 V y ademds tener una pequefia cantidad de
electrolito (algo que se disocie, sal, acido o una base).

La semirreaccion de oxidacion (anodo, +) es:

2H20() > 02(g) +4H" (aq) +4 e EC=-1,23 V.
La semirreaccion de reduccién (catodo, -) es:

4H*(aq) +4e > 2H2(g) E®=0,00 V.
Con lo cual la reaccion global es:

2H20 () - 2H2(g) +02(g) E0=-1,23 V.

bateria de
corriente continua

w——AHH—— _

" J
anodo | Q A catodo

- )
H,O

.(:_,o‘_! )

.

S
=,
= -
g
=~
o]
— X
L= W

electrodo electrodo
inerte inerte

6.8. ELECTROLISIS DE UNA SAL.

Los compuestos ionicos sélo conducen fundidos o en disolucién acuosa, con lo cual
podemos forzar reacciones quimicas haciendo pasar una corriente en ambos casos. Veamos un
ejemplo con el NaCl:

Electrolisis fundida EO
Oxidacion, &nodo (+) 2Cr>Cl(g)+t2e -1,36 V
Reduccion, catodo (-) 2Na*(I)+2e -->2Na(l) -2,7V
Global 2 NaCl(l) > 2 Na (I) + Clz (g) -4,07V
Electrolisis en disolucién acuosa =
Oxidacion, dnodo (+) |2ClF> Cl2(g) +2 e -1,36 V
Reduccién, catodo (-) | 2H20 () + 2 e --> H2(g) + 2 OH" (aq) -0,83 V
Global 2HO(N)+2Cl(aq) > Cl2(g) +H2(g) + 2 |-2,19V
OH" (aq)
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La electrolisis del agua es méas favorable, por ello sera la que ocurra, aunque no de forma

espontanea, pues, AG>0.

o

\ €

e ba(grla e- e~ bateria -
electrodo electrodo electrodo
inerte inerte inerte
<, (g). H, (@)
2 Lv = ; =
"N
‘ NacCl fundido S " disolucién de NacCl E
cI- Na* ‘ b H,O
! — v - e
anodo catodo anodo catodo

PROBLEMAS DE PAU 2025

1. PROTECCION CONTRA LA CORROSION.

El deterioro como consecuencia de la oxidacion es un gran problema econémico para industrias que usan
estructuras de hierro o acero, sobre todo si se encuentran en ambientes himedos o directamente en contacto
con el agua, como plataformas sumergidas en el mar, tuberias subterraneas o cascos de barcos. En estos
casos, la oxidacion para formar 6xido de hierro(lll) es muy rapida y supondria grandes inversiones

econdmicas tener que sustituir frecuentemente las partes oxidadas.

Una solucién para evitar la oxidacién del hierro y del acero es incorporar a la estructura| Electrodo | E%(V)
piezas de otros metales que pueden formar con el hierro una pila galvanica en la que
éste sea el catodo y el otro metal funcione como anodo. A este método de proteccion Ag'/Ag +0,80
se le llama proteccion catddica y a las piezas metalicas usadas para ello se les llama——;
anodos de sacrificio. Cu/Cu +0,34
Uno de los metales més usados como anodo de sacrificio es el magnesio, que puede| Fe**/Fe -0,04
obtenerse del agua del mar, donde se encuentra disuelto en forma de MgCl; y de
sulfato de magnesio. Una vez separado, el MgCl2 sélido, se procede a su electrolisis Zn*/Zn -0,76
en estado fundido obteniéndose magnesio y cloro gaseoso.

AP*/Al -1,67
En la corteza terrestre también esta presente el magnesio en forma de MgCOg;
(Ks=3,5-108), compuesto insoluble, al igual que otras especies de este metal como el| Mg*/Mg | -2,38
fosfato de magnesio cuya Ks=1,04-10-24, el MgF2 (Ks=5,16-10') o el Mg(OH)2

(Ks=5,61-1012).

a)

b)

c)

Justifique cual de los metales puede usarse como anodo de sacrificio (0,5 puntos)

Para tener una pila necesitamos que E®>0, ya que para que la reaccién sea espontanea AG=-nFE®°<0,
donde n es el niumero de moles de electrones, positivo y F=96500 C, constante de Faraday. Necesitamos
una reaccion de-oxidacion, correspondiente a distintos anodos, pues el catodo ha de ser el hierro. Tienen
que tener potencial positivo, puesto que el potencial del hierro como anodo es negativo, reduccion. Esa
condicién solo la cumplen el zinc, aluminio y magnesio como anodos. Por ejemplo: Mg — Mg?* + 2e
E%=2,38 V.

Calcule la intensidad de corriente necesaria para obtener una produccion diaria de 10 kg de magnesio
metalico por electrolisis de MgCl, fundido, escribiendo la reaccién correspondiente. Datos: F=96500
C:mol?, Mg=24,3. (0,5 puntos)

En este caso, : Mg?* + 2e- — Mg, para conseguir un mol de magnesio necesitamos 2 moles de electrones.

Segun las dos leyes de Faraday: m = %, , con lo cual, 10000g =(24,31-24-3600)/(2-96500) g, de ahi:

1=919,26 A.
A partir del equilibrio de solubilidad del MgCOs, determine la masa de magnesio que hay disuelta en 25 L
de disolucién saturada de dicha sal. (1 punto).

El equilibrio de solubilidad es: MgCOz3(s) 2 Mg?* (aq) +C032- (aq). Con lo cual Ks=s-s=s2. Donde s es
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d) Nombre o formule los cuatro compuestos que aparecen en negrita en el texto. (0,5 puntos).

PROBLEMAS DE PAU 2024

1. El Clz es un gas corrosivo por lo que se sintetiza en el laboratorio a través de la siguiente reaccion:

KMnOas(ac) + HCl(ac) — KCl(ac) + MnClz(ac) + H20(l) + Cl2(g)

a) Ajuste las ecuaciones iénica y molecular por el método del ion-electrén.

b) Calcule el volumen de Clzobtenido a 0 °C y 1 atm de presién a partir de 30 mL de una disolucién 0,5 M de KMnO4
y 50 mL de una disolucién 0,25 M de HCI.

Dato: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

2. El niguel metalico reacciona con &cido nitrico concentrado segun la reaccion:

Ni + HNOz — Ni(NOs)2 + NO + H20

a) Ajuste las ecuaciones iénica y molecular por el método del ion-electrén.

b) Calcule la masa de niquel que podra oxidarse con 1 mL de &cido nitrico comercial del 70% de riqueza en masa y
densidad 1,42 g-mL-1.

Datos: Masas atémicas relativas: Ni= 58,7; N= 14; 0= 16; H=1

3. El clorato de potasio reacciona con hidroxido de cromo(lll) en medio basico:

KClOs + Cr(OH)s +KOH — KCI + K2CrOa4

a) Ajuste las ecuaciones iénica y molecular por el método del ion-electrén.

b) ¢ Cuantos gramos de Cr(OH)s del 90% de riqueza se necesitan para reaccionar completamente con 50 mL de una
disolucién de KCIO3 0,55 M?

Masas atomicas relativas: Cr=52; O= 16; H=1

4. Dada la pila: Al(s)]Als+(ac)||Cuz+(ac)|Cu(s)

a) Justifique, escribiendo la semirreaccién que tiene lugar en cada uno, cual es el &nodo y cual el catodo.
b) Calcule el potencial estandar de la pila.

c) Razone qué ocurriria si se sustituyera el electrodo de aluminio por uno de plata.

Datos: Eo(Als+/Al)= —1,66 V; Eo(Cu2+/Cu)= 0,34 V; Eo(Ag+/Ag)= 0,80 V

5. El estafio reacciona con acido nitrico y se forma diéxido de estafio, mondxido de nitrégeno y
agua.

Sn + HNOs — SnO2z+ NO + H20

a) Ajuste las ecuaciones iénica y molecular por el método del ion-electrén.

b) Se dispone de una aleacién de estafio empleada para soldar componentes electrénicos. Para determinar su
pureza se hacen reaccionar 50 g con &cido nitrico en exceso. Calcule el porcentaje de Sn en la aleacion si en el
proceso se obtienen 6,75 L de NO a 785 mmHg y 28 °C.

Datos: Masa atomica relativa: Sn=118,7; R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

6. Para cada una de las reacciones siguientes justifique si se trata de reacciones redox o no. Indique, en su caso, el
agente oxidante y el reductor.

a) 2KMnOa4 + 8H2S04 + 5K2C204 — 2MnS04 + 8H20 + 10CO2 + 6K2S04

b) CaCOs+ 2HNOs —Ca(NOs3)2+ CO2 + H20

c) 2NaBr + Clz — 2NaCl + Brz

7. Basandose en las semirreacciones correspondientes, calcule:

a) El tiempo necesario para que todo el cobre contenido en 250 mL de una disolucién acuosa 0,1 M de iones Cuz+se
deposite como cobre metdlico, cuando se hace pasar una corriente eléctrica de 1,5 A.

b) La intensidad de corriente eléctrica que se debe hacer pasar a través de una disoluciéon acuosa de iones Aus+, Si
se quiere obtener 1 g de oro metélico en 30 minutos.

Datos: F= 96500 C-mol-1. Masas atdmicas relativas: Au= 197; Cu= 63,5
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8. Se construye una pila galvanica con un electrodo de cobre, un electrodo de plata, una disolucion 1 M de CuSOay
una disolucion 1 M de AgNOs

a) Indique, razonadamente, cual es el catodo y cudl es el &nodo de la pila.

b) Escriba la notacion de la pilay establezca cudl es el sentido de circulacién de los electrones en la misma.
c) Determine el potencial estandar de la pila.

Datos: Eo(Cu2+/Cu)= 0,34 V; Eo(Ag+/Ag)= 0,80 V

9. En una cuba se electroliza CaClz fundido. Basandose en las semirreacciones correspondientes, calcule:

a) Los gramos de calcio que se depositaran si se hace pasar por la cuba una corriente de 0,5 A durante 30 min.
b) El volumen de Clz(g), medido a 25 °C y 740 mmHg, que se desprendera.

Datos: Masas atomicas relativas: Ca= 40; Cl= 35,5; F= 96500 C-mol-1; R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

PROBLEMAS DE PAU 2023

1. Dados los siguientes potenciales de reduccion: E°(H+/Hz2)= 0 V; E°(Cu2+/Cu)= 0,34 V; E°(Pb2+/Pb)= -0,13 V y E®(Zn2+/Zn)= 0,76 V.

a) Explique, escribiendo las reacciones correspondientes, qué metal o metales producen desprendimiento de hidrégeno al ser tratados con un
acido.

b) Escriba las reacciones que tienen lugar en el anodo y en el catodo de la pila formada por los electrodos de Zn y Pb.

c) Escriba la notacion de la pila formada por los electrodos del apartado b) y calcule su potencial.

2. En una celda electrolitica que contiene CuClzfundido se hace pasar una cierta cantidad de corriente durante 2 horas, observandose que se
deposita cobre metalico y se desprende dicloro. Basandose en las semirreacciones correspondientes:

a) Determine la intensidad de corriente necesaria para depositar 15,9 g de Cu.

b) Calcule el volumen de Cl2obtenido a 25 °C y 1 atm.

Datos: Masa atémica relativa: Cu= 63,5; F= 96500 C-mol-1; R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1

3. El carbono reacciona con acido nitrico concentrado produciéndose didxido de carbono, diéxido de nitrégeno y agua.

C + HNO3 — COz2+ NO2+ H20

a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electron.

b) Calcule el volumen de CO2, medido a 25 °C y 1 atm de presion, que se desprendera cuando reaccione 1 kg de un carbon mineral de
riqueza en C del 60 % con exceso de HNO3

Datos: R= 0,082 atm-L-mol-1-K-1; Masa atémica relativa: C= 12

4. Se desea construir una pila en la que el catodo sea el electrodo Cuz2+/Cu. Para el anodo se dispone de los electrodos: I2/I-y Als+/Al.
a) Razone cuél de los dos electrodos se podra utilizar como anodo.

b) Escriba e identifique las semirreacciones de oxidacion y reduccion.

¢) Calcule el potencial de la pila.

Datos: E°(Cu2+/Cu)= 0,34 V; E°(Ala+/Al)= =1,67 V; E°(I2/I-)= 0,54 V.

5. El permanganato de potasio reacciona con peroxido de hidrégeno en disolucion de acido sulfirico dando lugar a sulfato de manganeso(ll),
agua, oxigeno y sulfato de potasio:

KMnOs + H202 + H2SO4 — MnSO4 + H20 + 02 + K2S04

a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electron.

b) Si se consumen 20 mL de una disolucién 0,2 M de KMnOa4 para valorar 100 mL de H202 j cual sera la concentracion del H2027?

6. El diéxido de manganeso reacciona con clorato de potasio en medio basico para obtener permanganato de potasio, cloruro de potasio y
agua.

MnO2 + KCIO3 + KOH — KMnO4 + KCI + H20

a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electron.

b) Calcule la riqueza en MnO2de una muestra si 1 g de ésta reacciona con 0,35 g de KCIOs

Datos: Masas atomicas relativas: O= 16; Cl= 35,5; K= 39,1; Mn= 55

7. Basandose en las semirreacciones correspondientes:

a) Calcule cuénto tiempo tardara en depositarse 1 g de Zn cuando se lleva a cabo la electrolisis de ZnBr2fundido, si la corriente es de 10 A.
b) Si se utiliza la misma intensidad de corriente en la electrolisis de una sal fundida de vanadio y se depositan 3,8 g de este metal en 1 hora,
cual sera la carga del ion vanadio en esta sal?

Datos: F= 96500 C-mol-1; Masas atémicas relativas: V=50,9; Zn= 65,4
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8. El dicromato de potasio reacciona con el yoduro de sodio en medio &cido sulflrico para dar sulfato de sodio, sulfato de cromo(lll), sulfato de
potasio, diyodo y agua:

K2Cr207 + Nal + H2S04 — Naz2S04 + Cr2(S04)3 + K2SO4 + 2+ H20

a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electron.

b) Si 30 mL de una disolucion de Nal reaccionan con 60 mL de una disolucién que contiene 49 g de K2Cr207 ¢ cudl sera la molaridad de la
disolucion de Nal?

Datos: Masas atomicas relativas: K= 39,1; Cr= 52; O= 16

PROBLEMAS DE PAU 2022

1. El hierro reacciona con el &cido sulfarico segun la reaccion:
Fe + H2SO4 — Fe2(S04)3 + SO2 + H20
a) Ajuste las ecuaciones ionica y molecular por el método del ion-electrén.
b) Si una muestra de 1,25 g de hierro impuro ha consumido 85 mL de disolucién 0,5 M de H2SOa,
calcule su riqueza en hierro.
Dato: Masa atomica relativa: Fe= 55,8

2. Para la siguiente reaccion: KClOs + FeCl2 + HCI — FeCls + KCI + H20

a) Ajuste las ecuaciones ionica y molecular por el método del ion-electron.

b) Calcule la concentracion en gramos por litro de una disolucién de FeClz, sabiendo que 50 mL
de la misma han reaccionado con 15 mL de una disolucién 0,25 M de KCIOs.
Datos: Masas atomicas relativas: Fe=55,8; Cl= 35,5

3. Utilizando los siguientes potenciales estandar de reduccion:

E°(Cu?*/Cu) = 0,34 V; E°(Mg?*/Mg) = =2,37 V 'y E°(Ni?*/Ni) = -0,25 V.

a) Explique si se producira de forma espontanea la reaccion: Mg?* + Cu — Mg + Cu?*
b) Calcule el potencial estdndar de la pila formada con los electrodos de cobre y niquel.
c) Justifique cudl de los tres cationes Cu?*, Ni* y Mg?* es mas oxidante.

4. Mediante la electrolisis de sales fundidas se pueden obtener metales puros.

a) Escriba la semireaccion que tiene lugar en el catodo y calcule la carga eléctrica necesaria para
depositar 25 g de Ni a partir de NiSO4 fundido.

b) Determine la masa atdmica del Cu si, al hacer pasar una corriente de 10 A durante 45 minutos
a través de CuSOs fundido, se depositan 8,89 g de Cu.
Datos: F= 96500 C-mol™'; Masa atémica relativa: Ni= 58,7

2. La notacién correspondiente a la pila Daniell es: Zn(s)|Zn?*(aq, 1 M) ||Cu?*(aq, 1 M) |Cu(s),
AE°=1,10V

a) Escriba la semirreaccién que ocurre en el anodo.

b) Sabiendo que el potencial estandar de reduccion del electrodo Cu?*/Cu es 0,34 V, determine
el potencial estandar de reduccién del electrodo Zn?*/Zn.

c) Razone si al cambiar el electrodo de cinc por uno de plomo aumenta o disminuye el potencial
de la pila.
Dato: E°(Pb?*/Pb) = -0,13 V

5. Se dispone de una celda electrolitica que contiene CaClz fundido. Si se hace pasar una
corriente de 0,452 amperios durante 1,5 horas, calcule:

a) La cantidad, en gramos, de Ca que se depositara en el catodo.

b) El volumen de Clz, medido a 700 mmHg y 25 °C, que se desprendera.
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Datos: F= 96500 C-mol~'; R= 0,082 atm-L-mol~'-K~': Masas atOmicas relativas: Cl= 35,5; Ca=
40,1

6. Se construye una pila galvanica formada por un electrodo de plata metalica sumergido en una
disolucion 1 M de iones Ag* y un electrodo de plomo sumergido en una disolucion 1 M de
iones Pb?*

a) Escriba la reaccion global ajustada de la pila.

b) Determine el potencial de la pila.

c) Escriba la notacion de la pila.

Datos: E°(Ag+/Ag) = 0,80 V; E°(Pb2+/Pb) = -0,13 V

7. Teniendo en cuenta la siguiente reaccion: KCIOs + KOH + CoClz — KCI + Co203 + H20

a) Ajuste las ecuaciones i6nica y molecular por el método del ion-electron.

b) Calcule razonadamente la masa de KCI que se obtiene al hacer reaccionar 2 g de KCIO3 con 5
g de CoClz y exceso de KOH.

Datos: Masas atdémicas relativas: K= 39,1; Cl= 35,5; O= 16; Co= 58,9

8. El &cido hipocloroso (HCIO) reacciona con fésforo blanco (P4) segun la reaccion:

HCIO + P4 + H20 — H3PO4 + HCI

a) Ajuste las ecuaciones iénica y molecular por el método del ion-electron.

b) Calcule la masa de P4 necesaria para obtener 100 g de Hz3POasteniendo en cuenta que la
reaccion tiene un rendimiento del 70%.
Datos: Masas atdémicas relativas: P=31; H=1; O= 16

PROBLEMAS DE PAU 2021

1. Una muestra de 3,25 g de nitrito de potasio impuro, disuelta en agua acidificada con acido
sulfurico, se hace reaccionar con permanganato de potasio:
KNO2 + KMnOs + H2SOs4 — KNO3 + K2SO4 + MNnSO4 + H20
a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electrén.
Sol (5 KNOz2 + 2 KMnO4 + 3 H2SOs4 — 5 KNOs3 + K2SO4 + 2 MNSO4 + 3 H20 )
b) Calcule la riqueza en KNO2 de la muestra inicial si se han consumido 50 mL de KMnO4 0,2
M. Sol (R=65’38%)

Datos: Masas atdbmicas relativas: K= 39; O= 16; N= 14

2. La reaccion entre KMnOa4 y HCI en disolucion permite obtener Clz gaseoso, ademas de MnClz,
KCly agua:
KMnO4 + HCI — Cl2 + MnCl2 + KCI +H20
a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método ion-electron.
Sol (2 KMnO4 + 16 HCl — 5 Cl2 + 2 MnCl2 + 2 KCI + 8 H20)
b) Calcule la masa de KMnO4 que reacciona con 25 mL de una disolucion de HCI del 30% de
rigueza en masa cuya densidad es 1,15 g-mL™". Sol (m=4’67 g)

Datos: Masas atbmicas relativas: Mn=55; K= 39; Cl= 35,5; O= 16; H= 1.

3. Un método de obtencion de dicloro se basa en la oxidacion de acido clorhidrico con acido
nitrico, produciéndose ademas diéxido de nitrdgeno y agua.
HCIl + HNO3 —» Cl2 + NO2 + H20
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a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electron.

Sol (2 HCI + 2 HNOs = Cl2 + 2 NO2 + 2 H20)

b) Calcule el rendimiento de la reaccidén sabiendo que se han obtenido 9,78 L de Cl2, medido
a 25°C y 1 atm de presion, cuando han reaccionado 500 mL de HCI 2 M con HNOs3 en
exceso. Sol (R=80% )

Dato: R= 0,082 atm-L-K~"-mol~*

4, Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Cuando el ion dicromato (Cr.07%") se reduce hasta Cr®* gana 3 electrones. Sol (Falso, cada
molécula de i6n dicromato pone en juego 6 electrones para obtener Crs*)

b) En una reaccion redox el agente oxidante aumenta su numero de oxidacion al perder
electrones. Sol (Falso, el agente oxidante es el que interviene en la semireaccion de
reduccion, el numero de oxidacién disminuye)

c) Para la reacciéon de oxidacion de Fe con MnO4 para dar Fe?* y Mn?*, el nUmero de
electrones que gana 1 mol de oxidante es igual al nimero de electrones que cede 1 mol de
reductor. Sol (Falso, en el hierro intervienen 2 moles de electrones y en el
permanganato intervienen 5 moles de electrones)

5. El di6bxido de manganeso reacciona con clorato de potasio, en medio basico de hidroxido de
potasio, para dar permanganato de potasio, cloruro de potasio y agua:
MnO2 + KCIO3 + KOH — KMnOs + KCI + H20
a) Ajuste las ecuaciones idnica y molecular por el método del ion-electrén.
Sol(2 MnOz2 + KCIO3 + 2 KOH — 2 KMnO4 + KCI + H20)
b) Calcule la masa de clorato de potasio (KCIO3) que reacciona con 25 g de una muestra que
tiene una riqueza en MnO2 del 60%. Sol (m=10’56 g KCIO3).
Datos: Masas atomicas relativas: O= 16; Cl= 35,5; K= 39; Mn= 55
6. Una pila electroquimica esta compuesta por dos electrodos de Ag y de Cu introducidos en una
disolucion 1 M de AgNOs y 1 M de Cu(NO3)2, respectivamente.
a) Escriba las semirreacciones de oxidacion y de reduccion que tienen lugar e identifique el
oxidante y el reductor de la reaccion redox. Sol (Ag* + 1 e- —Ag, reduccion.

Cu —Cu?" + 2 e, oxidacion, el oxidante es la plata, el redactor es el cobre)
b) Escriba la notacién de barras de la pila. Sol (Cu(s)|Cu?*(aq, 1M) || Ag*(aq,1M)|Ag(s))
c) Calcule laf.e.m. de la pila. Sol (E°=0’46 V)

Datos: E° (Ag*/Ag) = 0,80 V; E° (Cu?*/Cu) = 0,34 V

7. a) Se hace pasar una corriente de 2,5 A por una celda electrolitica que contiene 500 mL de
una disolucién 0,5 M de iones Cu?*. Calcule cuanto tiempo debe transcurrir para que la
concentracion de iones Cu?* se reduzca a la mitad. Sol (t=9650 s)

b) Calcule el volumen de dicloro (Cl2), medido a 20 °C y 720 mmHg, que se desprende al pasar
durante 15 minutos una corriente de 5 A a través de un recipiente que contiene cloruro de calcio
(CaClz) fundido. Sol (V=0’59 L, en esas condiciones)

Datos: F= 96500 C-mol™'; R= 0,082 atm-L-mol~'-K~'; Masas atémicas relativas: Cu= 63,5; Cl=
355

8. Indique razonadamente si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
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a) Una cucharilla de aluminio se disuelve al introducirla en una disolucion de CuSOas . Sol (
Verdadero, E®>0 V)

b) Las disoluciones acuosas de Fe?* no son estables y se oxidan en presencia de oxigeno. Sol
( Verdadero, E°>0 V)

c) Elcobre no reacciona con HCI, pero si con HNOs . Sol ( Verdadero E°>0 V)

Datos: E°(AIR*/Al) = -1,66 V; E°(Cu?*/Cu) = 0,34 V; E°(Fe®*/Fe?*) = 0,77 V; E°(O2/H20) = 1,23
V: E°(H*/H2) = 0,00 V; E°(NO3/NO2) = 0,80 V

9. Se realiza la electrolisis completa de 500 mL de una disolucion de NiSO4 durante 15 minutos y
se depositan 1,8 g de niquel en el catodo.
a) Escriba la semirreaccion correspondiente y calcule la intensidad de corriente que ha
circulado por la celda. Sol (Ni?* + 2 e — Ni, 1=6’58 A)
b) Calcule la molaridad de la disolucion inicial. Sol (0’061 M, de sulfato de niquel(ll))
Datos: F= 96500 C-mol-1; Masa atomica relativa: Ni= 58,7

PROBLEMAS DE PAU 2020

1. Se construye una pila introduciendo en las semiceldas correspondientes un
electrodo de oro y un electrodo de cadmio.
a) Escriba las semirreacciones y la reaccién global que tendra lugar en dicha pila.

Sol (Au®*+3 e > Au, Cd = Cd?* +2¢e).

b)Indique la sustancia que se oxida, la que se reduce, la oxidante y la reductora. Sol (Se oxida el
cadmio, se reduce el oro, el cadmio es el reductor y el oro el oxidante)

c)Escriba la notacion de la pila y determine el valor de su fuerza electromotriz.
Sol (Cd(s)|Cd?*(aqg, 1M) || Au*(aq,1M)|Au(s), E°=1,82 V)
Datos: E° (Au®*/Au) = 1,42 V; E° (Cd?*/Cd) = -0,40 V.

2. Mediante la electrolisis de sales fundidas se pueden obtener metales puros.

a) Escribiendo la semirreaccion que tiene lugar en el catodo, calcule los moles de electrones
necesarios para depositar 25,0 g de niquel metalico a partir de sulfato de niquel(ll), NiSOa,
fundido. Sol (0,85 moles de electrones)

b) Determine la masa atémica del cobre si, al hacer pasar una corriente de 10 A durante 45
minutos por sulfato de cobre(ll), CuSOa4, fundido, se depositan 8,9 g de cobre.

Sol (m(Cu)=63,6 g)
Datos: F = 96500 C; Masa atomica relativa: Ni=58,7.

3. Se desea construir una pila en la que el catodo esta constituido por el electrodo Ni2*/Ni. Para
el &nodo se dispone de los electrodos:

Pb?*/Pb y AIR*/AL.
a)Razone cual de los dos electrodos se podra utilizar como anodo. Sol (El aluminio)

b)Escriba las semirreacciones de oxidacion y reduccion, identificando en qué electrodo de la pila
se producen. Sol (catodo, reduccién, Ni%* + 2 e = Ni)
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c)Calcule el potencial estandar de la pila y escriba su notacion simplificada.
Sol (Al(s)|AlI**(ag, 1M) || Ni**(ag,1M)|Ni(s), E®=1,41 V)
Datos: E° (Ni2*/Ni) = -0,25 V; E° (Pb2*/Pb) = -0,13 V; E° (AB*/Al) = -1,66V

4. El nitrato de potasio reacciona en medio basico para dar nitrito de potasio segun la siguiente
reaccion quimica:
KNO3 + MnO2 + 2 KOH - KaMnO4 + KNO2 + H20

a)Ajuste las reacciones idnica y molecular por el método del ion-electron. Sol (ién nitrato a i6n
nitrito, diéxido de manganese a ibn manganato)

b)Calcule la masa de KOH necesaria para obtener 250 g de KNO:2. ¢, Cual seria la masa necesaria
de KOH, suponiendo que el rendimiento es del 70%? Sol (m(KOH)=470,59 g)

Datos: Masas atdmicas relativas: K=39; N=14; O=16; H=1.

5. El dicloro es un gas muy utilizado en la industria quimica, por ejemplo como blanqueador
de papel o para fabricar productos de limpieza. Se puede obtener segun la reaccion:

MnO2 + 4 HCI > MnClz + Cl2 + 2 H20

a)Ajuste las reacciones i6nica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (MnO2 a Mn?*, CI-
a Cl2)

b)Calcule el volumen de una disolucion de acido clorhidrico 5 M y la masa de O6xido de
manganeso(lV) que se necesitan para obtener 42,6 g de dicloro gaseoso. Sol (V=0,48 L HCI)

Datos: Masas atbmicas relativas: O=16; Cl=35,5; Mn=55.

6. Cuando se afiade &cido nitrico al zinc se produce la siguiente reaccion:
47Zn + 10 HNO3s > NH4NO3 + 4 Zn(NOs3)2 + 3 H20

a)Ajuste las reacciones i6nica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (Zn a Zn?*,
ion nitrato aibn amonio)

b)¢, Cudl serd la rigueza de una muestra de Zn de 20 g de masa, sabiendo que, cuando
reacciona con el acido nitrico, consume 45 mL de una disolucién del 55 % en masa y
densidad 1,38 g/mL? Sol (70,91%)

Datos: Masas atbmicas relativas: H=1; N=14; O=16; Zn=65,4.

7. a) Dibuje el esquema de una pila constituida por un electrodo de niquel sumergido en una
disolucion 1M de Ni(NO3s)2 y un electrodo de plata sumergido en una disolucién 1 M de AgNOs,
indicando el sentido de la corriente.

b)Justifique si reaccionara el cloro gaseoso, Cl2 (g), con una disolucidbn que contiene iones
fluoruro, F. Sol (No)

c)Calcule la f.e.m de una pila electroquimica cuya notacién es: Mg (s) | Mg?* (aq, 1M) || Cu?
(ag, 1M) | Cu (s). Sol (E°=2,68 V)

Datos: E° (Clo/Cl) = 1,36 V; E° (F2/F) = 2,86 V; E° (Ni2*/Ni) = -0,25 V: E° (Ag*/Ag) = 0,80 V: E°
(Cu?*/Cu) = 0,34 V; E° (Mg?*/Mg) = -2,34 V.
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8. La reduccion del permanganato de potasio por el sulfito de sodio, en medio &cido sulftrico,
ocurre mediante la siguiente reaccion:

2 KMnOs + 3 Na2S0O3 + H2SOs4 = 2 MnO2 + 3 NaxSOs + K2SOs4 + H20

a) Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electron. Sol (i6n
permanganato a dioxido de manganeso, ion sulfito a ion sulfato)

b) Calcule el volumen de disolucion de KMnOa4 de concentracion 0,2 M que se necesita para
gue se oxiden 189 g de Na2S0s. Sol (5L)
Datos: Masas atdmicas relativas: O=16; S=32; Na=23.

9. Al pasar una corriente eléctrica por cloruro de cobalto(ll), CoClz, fundido se desprende
dicloro en el &nodo y se deposita cobalto en el catodo. Calcule:

a)La intensidad de corriente que se necesita para depositar 8,42 g de Co, a partir de CoCl2 fundido,
en 30 minutos. Sol (I=15,3 A.)

b)El volumen de dicloro gaseoso, medido a 15 °C y 740 mmHg, que se desprende en el anodo.

c)Datos: F = 96500 C; R = 0,082 atm-L-mol1-K1; Masas atdmicas relativas: Cl=35,5; Co=59. Sol
(V=3,46 L de Cl2)

PROBLEMAS DE PAU 2019

1.- El bromuro de potasio reacciona con acido sulflrico concentrado segun la reaccion:
2 KBr + 2 H2SO4 — Br2 + K2SO4 + SO2 + 2 H20
a)Ajuste las ecuaciones iénica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (Br-a Brz, idn
sulfato a diéxido de azufre)
b)¢ Qué volumen de bromo liquido (densidad 2,92 g-mL™) se obtendra al tratar 130 g de bromuro
de potasio (KBr) con &cido sulfurico en exceso? Sol (V=29,93 mL)
Datos: masas atémicas relativas Br=80 y K=39.

2.- El estafio metélico es oxidado por el acido nitrico concentrado, segun la reaccion:
Sn+ 4 HNO3z — SnO2 +4 NO2 + 2 H20
a)Ajuste las ecuaciones ibnica y molecular del proceso por el método del ion-electréon. Sol (estafio
a dioxido de estafo, ion nitrato a didéxido de nitrégeno)
b)Calcule los gramos de estafio que reaccionan con 200 mL de disolucion de &acido nitrico 2 M, si
el rendimiento de la reaccion es del 90 %. Sol (raro, reaccion ocurre al 90%, 9,612 g)
Datos: masa atomica relativa Sn=118,7.

3.- Se hace pasar a través de 1 L de disoluciéon de AgNO3 0,1 M una corriente de 0,5 A durante 2
horas. Calcule: a) La masa de plata que se deposita en el catodo. Sol (m=4,03 g)

b) Los moles de ion plata que quedan en la disolucion, una vez finalizada la

electrolisis. Sol (0,063 moles)

Datos: F = 96500 C; masa atémica relativa: Ag=108.

4.- El acido sulfarico (H2S0Oa) reacciona con cobre metalico para dar sulfato de cobre(ll) (CuSQOa),
diéxido de azufre (SO2) y agua, segun la reaccion:
Cu + H2S04 — S0O2 + CuS0O4 + 2 H20
a)Ajuste las reacciones idnica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (i6n sulfato a
di6xido de azufre, cobre a Cu?*)
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b)Determine el rendimiento de la reaccién sabiendo que si se hace reaccionar 30 mL de una
disolucién de &cido sulfurico 18 M con exceso de cobre metélico, se obtienen 35 g de sulfato de
cobre(ll). Sol (81,27%)

Datos: masas atoémicas relativas S=32; O=16; H=1 y Cu=63,5.

5.- Se electroliza una disolucién acuosa de NiClz pasando una corriente de 0,1 A durante 20
horas. Calcule: a) La masa de niquel depositada en el catodo. Sol (2,19 g)

b) El volumen de dicloro, medido a 760 mmHg y 0 °C, que se desprende en el &nodo. Sol
(0,84L)

Datos: R = 0,082 atm.L.mol™2K™; F = 96500 C; masa atdmica relativa Ni=58,7.

6.- a) Calcule la carga eléctrica necesaria para que se deposite en el catodo todo el oro contenido
en 1 L de disolucion 0,1 M de AuCls. Sol (28950 C)
b) ¢, Qué volumen de Clz, medido a la presion de 740 mmHg y 25 °C, se desprendera
en el anodo? Sol (3,76 L)
Datos: F = 96500 C; R = 0,082 atm.L-moltK™!; masas atémicas relativas CI=35,5 y
Au=197.
7.- Para la siguiente reaccion:
5H2S+2KMnO4+6 HCl - 5S + 2 MnCl2 + 2 KCl + 8 H20
a)Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electron. Sol (permanganato a
Mn2*, ién sulfuro a azufre)
b)Calcule los gramos de MnClz que se obtienen al mezclar 250 mL de una disolucion 0,2 M de H2S
con 50 mL de una disolucion 0,1 M de KMnOa. Sol (0,63 g)
Datos: masas atémicas relativas CI=35,5 y Mn=54,9.

8.- Una pila galvanica tiene electrodos de cobre y cinc en disoluciones 1 M de los iones Cu?*y

Zn?*,

a) Escriba las semirreacciones que tienen lugar en el &nodo y en el catodo. Sol (Zn = Zn?* + 2 €',
Cu?*+2e > Cu)

b)Calcule la f.e.m. de la pila y escriba su notacién simplificada. Sol (Zn(s)|Zn?*(aq, 1M) ||
Cu?*(aq,1M)|Cu(s), E®=1,1 V)

c)Razone si alguno de los dos metales produciria hidrégeno gaseoso al ponerlo en contacto con
acido sulfurico. Sol (El cinc)
Potenciales estandar de reduccion: E°(Cu2+/Cu) = 0,34 V; E°(Zn2+/Zn) =-0,76 V; y E°(2H+/H2)
=0,00 V.

9.- Para la siguiente reaccion:
KCIO3 + 6 KI + 3 H20 — KCI + 3 12 + 6 KOH
a)Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electron (medio basico). Sol (
ion yoduro a diyodo, ion clorato aion cloruro)
b)Calcule la masa de clorato de potasio (KCIO3s) que se necesitara para obtener 15 gramos de
diyodo (I2). Sol (2,41 g)
Datos: masas atémicas relativas K=39; 0O=16; I1=127 y Cl = 35,5.

10.- Explique, mediante las correspondientes reacciones, qué sucede cuando en una disolucion de
sulfato de hierro(ll) se introduce una lamina de:

a) Cobalto. Sol (Tiene lugar la reaccion)

b)Zinc. Sol (tiene lugar la reaccion)

c)¢ Y sila disolucion fuese de nitrato de hierro(l1)? Sol (Io mismo)

Potenciales estandar de reduccion: E°(Fe2+/Fe) = 0,40V; E°(Co2+/Co) = - 0,28V; E°(Zn2+/Zn) = -
0,76V.
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11.- Para la siguiente reaccion:
K2Cr207 + 14 HCl - 2 CrClz + 3 Cl2 + 2 KCI + 7 H20
a)Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electron. Sol (i6n dicromato a
Cr3+, i6n cloruro a dicloro)
b)Si el rendimiento de la reaccion es del 90 %, determine el volumen de gas cloro (Clz2), medido a
80°Cy 700 mmHg, que se obtiene a partir de 125 g de dicromato de potasio (K2Cr207).
Sol (36,22 L de dicloro)

Datos: masas atémicas relativas K=39, Cr=52 y O=16; R = 0,082 atm.L.mol™.K™1.

PROBLEMAS DE PAU 2018

1.- Los electrodos de aluminio y cobre de una pila galvanica se encuentran en contacto con una
disolucién de Al*+y Cuz+* en una concentracion 1M.
a) Escriba e identifique las semirreacciones que se producen en el &nodo y en el catodo.
Sol (Anodo: oxidacién: AI>AI3* + 3e", catodo: reduccion: Cu?* + 2 e 9Cu).
b) Calcule la f.e.m. de la pila y escriba su notacion simplificada. Sol (Al(s)|Al**(aq, 1M) ||
Cu?*(aq,1M)|Cu(s), E®=2,01 V).
¢) Razone si alguno de los dos metales produciria Hz (g) al ponerlo en contacto con &cido
sulfarico (H2S04). Sol (Si, el aluminio, E®>0).
Datos: E°(AR+/Al) = =1,67 V; E°(Cu/Cu) = +0,34 V; E°(H*/H2) = 0,00 V

2.- Para obtener 6xido de aluminio a partir de aluminio metalico se utiliza una disolucién de
dicromato de potasio en medio acido:

2 Al+ K2Cr207+ 4 H2SOs4 > AlOs+ Crz(SO4)s+ K2S0s4+ 4 H20

a) Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (Aluminio a
triéxido de dialuminio, anién dicromato a Cr3*).

b) Calcule el volumen de disolucion de K2Cr207 de una riqueza del 20% en masa y densidad
1,124 g/mL que seria necesario para obtener 25 g de Al20s. Sol (V=320,5 mL).

Datos: Masas atdémicas relativas Cr=52; K=39; Al=27; O=16

3.- Se lleva a cabo la electrolisis de ZnBr2 fundido.

a) Calcule cuanto tiempo tardara en depositarse 1 g de Zn si la corriente es de 10 A. Sol
(t=295,11s).

b) Si se utiliza la misma intensidad de corriente en la electrolisis de una sal fundida de vanadio y
se depositan 3,8 g de este metal en 1 h, ¢cudl sera la carga del ion vanadio en esta sal? Sol (V°*
).

Datos: F = 96500 C/mol. Masas atémicas relativas V=50,9; Zn=65,4

4.- El permanganato de potasio (KMnOa4), en medio acido sulfarico (H2SOa), reacciona con el
peréxido de hidrogeno (H202) dando lugar a sulfato de manganeso(ll) (MnSQOa), oxigeno (O2),
sulfato de potasio (K2SOs4) y agua.

a) Ajuste las reacciones iénica y molecular por el método del ion-electrén.

Sol (2 KMnOg4 + 3 H2SO4 + 5 H202 = 2 MnSO4 + 5 O2 + K2SO4 + 8 H20, i6n permanganato a
Mn2+, agua oxigenada a dioxigeno).

b) ¢ Qué volumen de O2 medido a 900 mmHg y 80°C se obtiene a partir de 100 g de KMnOa?
Datos: R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1. Sol (V=38,6 L ).

Masas atomicas relativas Mn=55; K=39; O=16
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5.- En la reaccion entre el permanganato de potasio (KMnOa) y el yoduro de potasio (KI) en
presencia de hidroxido de potasio (KOH) se obtiene manganato de potasio (K2MnOQa4), yodato de
potasio (KIO3) y agua.

a) Ajuste las reacciones idnica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (6 KMnOas + Kl + 6
KOH = KlIOs3 + 6 K2MnO4 + 3 H20, i6n permanganato a aniobn manganato, anién yoduro a
anion yodato).

b) Calcule los gramos de KI necesarios para la reduccion de 50 mL de una disolucion 0,025 M de
KMnOas. Sol (m=0,035 g de KI).

Datos: Masas atoémicas relativas 1=127; K=39

6.- a) Determine la intensidad de corriente que hay que aplicar a una muestra de 0,1 kg de
bauxita que contiene un 60% de Al20O3 para la electrolisis total hasta aluminio en un tiempo de 10
h. Sol (1=9,46 A).

b) ¢ Cuantos gramos de aluminio se depositan cuando han transcurrido 30 minutos si la
intensidad es 10 A? Sol ( m=1,68 g de Al).

Datos: F = 96500 C/mol. Masas atoémicas relativas Al=27; O=16

7.- 100 gramos de bromuro de sodio (NaBr) se tratan con una disolucién de acido nitrico (HNO3)
concentrado de densidad 1,39 g/mL y 70% de riqueza en masa, dando como productos de la
reaccion Brz, NO2, NaNOsy H20:

a) Ajuste las reacciones idnica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (ién nitrato a
dioxido de nitrégeno, ion bromuro a dibromo ).

b) Calcule el volumen de &cido necesario para completar la reaccion. Sol (V=125,7 mL ).
Datos: Masas atdmicas relativas Na=23; Br=80; O=16; N=14; H=1

8.- El principal método de obtencién del aluminio comercial es la electrolisis de las sales de Al

fundidas.

a) ¢ Cuantos culombios deben pasar a través del fundido para depositar 1 kg de aluminio? Sol (
q=1,07-107 C).

b) Si una cuba electrolitica industrial de aluminio opera con una intensidad de corriente de 4-104
A, ¢cuanto tiempo sera necesario para producir 1 kg de aluminio? Sol (t=268,1 s ).

Datos: F = 96500 C/mol. Masa atomica relativa Al=27

9.- Los potenciales normales de reduccion de Sn2*/Sn y Cu2+/Cu son -0,14 V y 0,34 V,
respectivamente. Si con ambos electrodos se construye una pila:
a) Escriba e identifique las semirreacciones que se producen en el anodo y en el catodo.
Sol (Anodo: oxidacion: Sn=>Sn2* + 2e-, catodo: reduccion: Cu?* + 2 e >Cu).
b) Dibuje un esquema de la misma, sefialando el sentido en el que se mueven los electrones.
Sol (ver teoria).
c) Calcule la f.e.m. de la pila. Sol (E®=0,48 V).

10.- Una muestra que contiene sulfuro de calcio se trata con acido nitrico concentrado hasta
reaccion completa, segun: CaS + 4 HNO3z > 2 NO + SO2+ Ca(NOz3)2 + 2 H20

a) Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (i6n nitrato a
monoxido de nitrégeno, i6n sulfuro a diéxido de azufre).

b) Calcule la riqueza (%) en sulfuro de calcio de la muestra, sabiendo que al afiadir acido nitrico
concentrado a 35 g de muestra se obtienen 18 L de NO, medidos a 20°C y 700 mmHg. Sol (
72%).

Datos: R = 0,082 atm-L-K-1-mol-1. Masas atdmicas relativas Ca=40; S=32
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10.- Una moneda antigua de 25,2 g, que contiene Ag e impurezas inertes, se hace reaccionar
con un exceso de HNOs. Teniendo en cuenta que los productos de reaccion son AQNOs, NO y
H20:

a) Ajuste las reacciones ionica y molecular por el método del ion-electrén. Sol (plata a cation
plata, ion nitrato a mondéxido de nitrogeno ).

b) Calcule el porcentaje en masa de Ag en la moneda si en la reaccion se desprenden 0,75 L de
gas monoxido de nitrégeno, medido a 20°C y 750 mmHg. Sol (39,61% ).

Datos: R = 0,082 atm-L-K-1-mol-1. Masa atoémica relativa Ag=108

PROBLEMAS DE PAU 2017

1.- Utilizando los datos que se facilitan, indique razonadamente, si:

a) El Mg(s) desplazara al Pb?* en disolucién acuosa. Sol ( Si).

b) El Sn(s) reaccionara con una disolucién acuosa de HCI 1 M disolviéndose. Sol (Si ).

c) El SOZ~ oxidara al Sn?* en disolucion acida a Sn**. Sol ( Si).

Datos: E°(Mg?*/Mg) = —-2,356 V; E°(Pb?*/Pb) = 0,125 V; E°(Sn**/Sn?*) = +0,154 V; E°(Sn?*/Sn) =
-0,137 V; E°[S0O%~ / SO2(g)] = +0,170 V; E°(H*/H2) = 0,0 V.

2.- Dada la reaccién: K2Cr207 + 6 FeSO4+ 7 H2S04 — 3 Fe2(S04)3 + Cr2(S04)3 + K2SO4 + 7 H20
a) Ajuste las reacciones iénica y molecular por el método del ibn-electréon. Sol ( catién ferroso a
cation férrico, anién dicromato a Crs*).

b) Calcule los gramos de Fe2(S0a4)3 que se obtendran a partir de 4 g de K2Cr207, si el
rendimiento es del 75%. Sol (12,2 g ).

Datos: Masas atomicas K=39; Cr=52; S=32; Fe=56; O=16; H=1.

3.- EI mondxido de nitrégeno (NO) se prepara segun la reaccion:

3 Cu + 8 HNO3~» 3 Cu(NO3)2+ 2 NO + 4 H20

a) Ajuste la reaccion molecular por el método del i6n-electrén. Sol (cobre a Cu?*, ién nitrato a
monéxido de nitrégeno ).

b) Calcule la masa de Cu que se necesita para obtener 0,5 L de NO medidos a 750 mmHg y
25°C. Sol (m=1,92 g).

Datos: Masa atdmica Cu=63,5. R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1.

4.- Cuando se electroliza cloruro de litio fundido se obtiene Cl2 gaseoso y Li sdlido. Si inicialmente
se dispone de 15 g de LICl:

a) ¢ Qué intensidad de corriente serd necesaria para descomponerlo totalmente en 2 horas? Sol (
1=4,73 A).

b) ¢ Qué volumen de gas cloro, medido a 23°C y 755 mmHg, se obtendra en la primera media
hora del proceso? Sol (V=1,08 L ).

Datos: Masas atomicas Li=7; CI=35,5. R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1. F= 96500 C/mol e-.

5.- El HNOsreacciona con el H2S gaseoso originando azufre (S) y NO.

a) Establezca la ecuacion quimica molecular, ajustada por el método del ion-electron. Sol (anién
sulfuro a azufre, anidn nitrato a monéxido de nitrégeno ).

b) ¢ Qué volumen de H2S, medido a 70°C y 800 mmHg, sera necesario para reaccionar con 300
mL de disolucién 0,30 M de HNOs? ¢, Cual sera el volumen de NO producido en las condiciones
dadas? Sol (V=3,61L).

Datos: Masas atomicas S=32; O=16; N=14; H=1. R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1.

6.- Calcule la magnitud indicada para cada una de las siguientes electrolisis.
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a) La masa de Zn depositada en el catodo al pasar una corriente de 1,87 A durante 42,5 min por
una disolucion acuosa concentrada de Zn2+. Sol (1,62 g de Zn ).

b) El tiempo necesario para producir 2,79 g de Iz en el anodo al pasar una corriente de 1,75 A por
una disolucién acuosa concentrada de KI. Sol (t=1211,41 s ).

Datos: Masas atémicas Zn=65,4; 1=127; F=96500 C/mol e-.

7.- Cuando el MnO:2 sélido reacciona con HCI se obtiene Cl2(g), MnCl2y agua.

a) Ajuste las reacciones ionicas y molecular por el método del i6bn-electron. Sol (Dioxido de
manganeso a Mn?*, anién cloruro a dicloro ).

b) Calcule el volumen de cloro obtenido, medido a 20°C y 700 mmHg, cuando se afiaden 150 mL
de una disolucion acuosa de acido clorhidrico 0,5 M a 2 g de un mineral que contiene un 75% de
riqgueza de MnOz2. Sol (0,44 L de Cl2).

Datos: Masas atémicas: O=16; Mn=55. R = 0,082 atm-L-mol-1-K-1.

8.- A partir de los siguientes datos: E°(Cl2/Cl)=1,36 V; E°(Zn#/Zn)=-0,76 V; E°(Fe3*/Fez*)=0,77 V;
E°(Cu?/Cu)=0,34 V. E°(H*/H2)=0,0 V.

a) Indique, razonando la respuesta, si el Cl2 puede o no oxidar el catién Fe(ll) a Fe(lll). Sol ( Si).
b) Calcule la fuerza electromotriz (AE®) de la siguiente pila: Zn(s)| Zn2+ (ac) ||H+ (ac)| Hz (g)| Pt.
Sol ( Eo=0,76 V).

c) Si el voltaje de la siguiente pila: Cd(s)| Cd? (ac) |Cuz (ac)| Cu(s), es AE=0,743V, ¢Cual es el
valor del potencial de reduccién estandar del electrodo Cd2+/Cd? Sol (E°(Cd?*/Cd)=-0,403 V).

9.- El bromuro de sodio reacciona con el &cido nitrico, en caliente, segun la siguiente ecuacion:
2 NaBr + 4 HNO3 > Brz2+ 2 NO2+ 2 NaNOsz + 2 H20

a) Ajuste esta reaccion por el método del ion electron. Sol (aniéon bromuro a dibromo, anién
nitrato a diéxido de nitrégeno).

b) Calcule la masa de bromo que se obtiene cuando 100 g de bromuro de sodio se tratan con
acido nitrico en exceso. Sol (m=77,67 g ).

Datos: Masas atémicas Br=80; Na=23.
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TEMA 7. QUiMICA DEL CARBONO.
7.1 INTRODUCCION.
Es la quimica que se ocupa de los compuestos del carbono, aunque algunos siguen

considerandose inorganicos (CO,COZ,CO§_ ).
La estructura electrénica del carbono,1s? 2s? 2p?, que se hibrida como 4sp?® , hace que puede
actuar con covalencia 4, de forma usual. Puede formar enlaces sencillos, dobles, triples de forma
muy estable, a los sencillos se les llama saturados y a los dobles vy triples, insaturados. Ademas
forma cadenas largas, ciclos y anillos aroméaticos igualmente estables. Los carbonos primarios sélo
estan unidos a otro atomo de carbono, los secundarios a dos, los terciarios a tres y los cuaternarios
a cuatro atomos de carbono distintos.

El carbono posee unas caracteristicas especiales, que juntas lo hacen unico dentro del
sistema periddico, por lo que es el elemento base de todos los compuestos organicos:

. Electronegatividad intermedia por lo que puede formar enlace covalente tanto con
metales como con no metales.

. Tetravalencia: 2s'p, p, P; ; AH = —400 kJ/mol (se desprenden 830 kJ/mol al formar 2

enlaces C—H) lo que ofrece la posibilidad de unirse a si mismo formando cadenas.

. Ademas, tiene un tamarfio pequefio lo que posibilita la formacion de enlaces dobles 'y
triples, ya que es posible que los &tomos se aproximen lo suficiente para formar enlaces “11”, lo que
no es posible en el silicio.

7.1.1. Hibridaciones.
Hibridacion sps:

. 4 orbitales sp3 iguales que forman 4 H H . Q P
enlaces simples de tipo “0” (frontales). A i Vo
. Los cuatro pares de electrones se | i g oy § B>t He
comparten con cuatro &tomos distintos. ' PN | - '\ . {
. Geometria tetraédrica: angulos C-H: H H H {} ﬁ I owe.
109’5 ° y distancias C—H iguales. Etano | N

Eteno Etino

Ejemplo: CH4, CH3—CH3
Hibridacion sp?:

. 3 orbitales sp 2iguales que forman enlaces “0” + 1 orbital “p” (sin hibridar) que formara un
enlace “m1” (lateral).

. Forma un enlace doble, uno
con el mismo atomo.

. Geometria triangular: angulos C—H: 120 ° y distancia C=C < C-C
Ejemplo: H2C=CH2, H2C=O

[{p ]} ([}

0" y otro “11”, es decir, hay dos pares electrénicos compartidos

Hibridacion sp:

. 2 orbitales sp iguales que forman enlaces “0” + 2 orbitales “p” (sin hibridar) que formaran
dos enlaces “” , uno perpendicular al plano y otro contenido en el mismo.
. Forma bien un enlace triple —un enlace “0” y dos “mm"—, es decir, hay tres pares electronicos

compartidos con el mismo atomo, o bien dos enlaces dobles, si bien este caso es mas raro.
. Geometria lineal: angulos C—H: 180 ° y distancia C=C < C=C < C-C
Ejemplo: HC=CH, CH3—CEN
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7.1.2. Grupos funcionales y series homélogas.

ORI Funcion _INom. grupol Grupo | Nom.(princ.) | Nom.(secund)_

compuestos €s aqgel Acido carboxilicocarboxilo R—COOH \acido ...oico  [carboxi {incluye C)
conjunto de sustancias

. Ester éster R-COOR’ |...atode .. ilo |.. oxicarbonil
con el mismo grupo (incluye C)
funcional,  caracterizado Amida amido R-CONR'R/...amida amido (incluye C)
por un &cido, un alcohol, ... Nitrilo nitrilo R-C=N  |._nitrilo ciano (incluye C)
Una serie homologa se jgghido carbonilo  R-CH=0 | _al X0
distingue por el distinto formil (incluye C)
numero de grupos —CHz- (Cetona carbonilo R-CO-R° . _.ona X0
de su molécula, lo Unico  Ajcohol hidroxilo R-OH | ol hidroxi
que diferencia a los Fengl fenol —CeHsOH |.__fenol hidroxifenil
compuestos de una misma  Amina (primaria) Amino R-NH2 ...ilamina amino
serie  homdloga es la (secundaria)| * R-NHR' | _il...ilamina
longitud de la caden. Un (terciaria), R-NR'R” |._.il...il...ilamina
ejemplo de  distintos Eter OXi R-O-R il _iléter oxi. il
grupos funcionales se Hidr. etilénico  alqueno C=C _..eno _.en
muestra en la tabla. Hidr. acetilenico alquino C=C ...Ino Ino (sufijo)
Nitrocompuestro Nitro R—NO- nitro. ... nitro
Haluro halégeno R-X X... X
Radical alquilo R- .l .l

7.2. _ISOMERIAS.
Son isbmeros aguellas sustancias que tienen la misma composicién pero distinta estructura
interna. Existen dos tipos, estructurales (plana) y estereoisomeros (espacial).

Dentro de la isomeria estructural o plana, hay tres tipos:

- Isomeria de cadena: se basa en la distinta disposicion CH,CH,CH,CH, CH,CHCH,
de las ramificaciones. Un ejemplo es el butano y el ‘|3H3
metilpropano.

- Isomeria de posicion: un mismo grupo funcional puede estar colocado en distintos sitios,

por ejemplo, pentan-2-ona y pentan-3-ona.

CHs3-CH2-CH2-CO-CHs CH3-CH2-CO-CH2-CH3

- Isomeria de funcidon: teniendo la misma formula empirica tienen grupos funcionales
distintos, por ejemplo, butanal-butanona, etil-metil-éter-propan-1-ol.

CHz-CH2-CH20H CHz-CH2-O-CHs

Respecto a las espaciales o0 estereoisomerias, son dos, isomeria geométrica y isomeria optica.

- Isomeria geométrica (diastere6meros): se produce fundamentalmente en las sustancias
con doble o triple enlace, debido a la imposibilidad de éste para rotar. Por ejemplo: acido
cis-butenodioico CHCOOHC=CHCOOH (H por arriba), acido trans-butenodioico (H y
COOH, por arriba). Veamoslo:
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H H H COOH
TP olnzS B
c=C c=C
2 Jos posin Hi-hinen 3%
HOOC COOH HOOC H

dcido cis-butenodioico

dcido trans-butenodioico

Isomeria 6ptica (enantibmeros):
se da en moléculas
tridimensionales que no son
imagenes especulares, no tienen
plano ni centro de simetria. Por
ejemplo, en el caso del 2-cloro-
propanal, se obtinen dos
isbmeros opticos:

Se requiere la existencia de un

o

espejo

carbono asimétrico,

tienen
propiedades 6pticas distintas, pero las quimicas son iguales.

OCH

e
Cl / N
H

CH,

Zntn fimiivmniAn dridimamimaimm el amn fem a2 L oot

Las moléculas que presentan este tipo de isomeria se diferencian anicamente en el efecto
que tienen sobre la luz. Cuando sobre las mismas incide luz polarizada, éstas desvian en plano de
dicha luz en uno u otro sentido. Recibe el nombre de molécula quiral aquella que no se puede
superponer con su imagen especular.

haz de luz polarizador ~ muestra [N ,“_,\
“‘-\‘ .44@\ ///_\\\ // \\ H =
R \ \//’H \\// \
\\// /1'
luz polarizada ¥ . analizador

Toda molécula
no quiral recibe
el nombre de
aquiral. Si una
molécula posee
un plano de

simetria es aquiral. Una molécula quiral puede presentar, al menos, dos configuraciones
diferentes, una imagen especular de la otra, que constituyen una pareja de enantiémeros.

CHs CHs

OH H H OH

CaHe
{d)-2-butanaol
(+)-2-butanol

CaHe

i(-2-butanol
{-1-2-butanol

(E)-2-butanasl (5)-2-butanol

En general, una molécula con n carbonos asimétricos hace

posibles 2" estereoisémeros.

Uno de ellos gira el plano de polarizacion de la luz hacia la
derecha (dextrdgiro) y se identifica con la letra R; el otro gira el
plano de polarizacion de la luz hacia la izquierda (levégiro) y se

identifica con la letra S.

Se denomina mezcla racémica a aquella que contiene un par de enantiomeros en una proporcion
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del 50% de cada uno. La desviacion de la luz polarizada producida por dicha mezcla es nula.

ClQ XJ OD

\ Br . 14 //
D X
0| |8 .

= I \U & =

7.3. TIPOS PRINCIPALES DE REACCIONES ORGANICAS.

Sustitucién: Un grupo entra y otro sale. Ejemplo: CHS—CI + HZO — CH3 —OH + HCI.
Adicion (a un doble o triple enlace). Ejemplo: CHZ:CH ,* CI2—> CHZCI—CHZCI.

Eliminacion: (de un grupo de atomos) formandose un doble o triple enlace.
Ejemplo: CH3—CH20H — CH2:CH 2+ Hzo'

Redox: Si cambia el estado de oxidacién del carbono, como en la combustién.
Ejemplo: CHSOH + 02—> HCHO + HZO.

Condensacion: dos sustancias se combinan para dar otra y agua.
Ejemplol: CH3COOH + NaOH— CHBCOONa + HZO.

Ejemplo2: CH3COOH + CH3CH20H— CH3COOCH2CH3 + H20. (esterificacion).

7.4. REACCIONES DE SUSTITUCION O DESPLAZAMIENTO (saturados).

., hf o peréxidos
Halogenacion de alcanos: CHs4 + Cl2 ——— — CHsClI + HCI, cuando una mezcla de metano y

cloro se expone a la luz solar, se originan radicales Cl-, originandose una reaccion en cadena,
dificil de controlar, se obtiene clorometano, diclorometano, ..,tetracloruro de carbono.
Nitracién, halogenacién vy alquilacion del benceno:

< H,50, - NO2
UJ+HN03 — |ﬁ/ + HO
~ =
Fecl, cl
+ ¢, ——- + HCl

= AlCI, xR
| + RO —— || + HCI
“\f s

-

Sustitucion en derivados halogenados: el tipo de reaccion es el siguiente:

CHsCH2-Br + NaOH — CH3CH2—OH + NaBr.
CH3—CH2—CH2>—Cl + 2 NH3 — CH3s—CH2—CH2—NH2 + NH4Cl

Sustitucién en alcoholes: por ejemplo:
CH3—CH2>—OH + HBr — CHs CH>—Br + H20

7.5. REACCIONES DE ADICION (insaturados).
El reactivo se afiade a una molécula que posee un doble o triple enlace, rompiendo el mismo.
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Adicion de hidrégeno: CH3-CH=CH- CHs + H2 — CH3-CH2-CH2- CH3s..
Adicién de halégenos: CH3-CH=CH: + Br2 — CH3-CHBr-CH:Br.
Adicion de haluros de hidrégeno: CH2=CH-CH3+HCI —CH3-CHCI-CHs. El hidrogeno va al

carbono més hidrogenado, segun la regla de Markovnikov.
éCidO,HzSO4,

Adicion de agua: CHs-CH2-CH=CHz2 + H.O —— CH3-CH2-CHOH-CHs .
Adicion nucledfila: se da en sustancias con dobles enlaces CoN muy
polarizados: CHs—CO—CHs + HCN = CHs—C—CH
OH

7.6. REACCIONES DE ELIMINACION.

De la molécula organica se elimina una pequefia molécula, de manera que se obtiene otro
compuesto de menor masa molecular. Siguen la regla de Saytzeff: “En las reacciones de
eliminacion, el hidrégeno sale del carbono que tiene menos hidrégenos. Lo que es lo mismo:"El
alqueno mas estable sera el alqueno mas sustituido”

Deshidrohalogenacién de halogenuros de alquilo: se produce en medio basico:

CHs—CHo—CHBr-CHs — CHs—CH=CH-CHs + HBr.
Deshidratacion de alcoholes: se produce en medio acido:

H,S0,

CHs—CH2>-CHOH-CHs —— CHs—-CH=CH-CHs + H-20.

¢,Qué condiciones favorecen la eliminaciéon o la sustitucion?

. En medio basico fuerte (NaOH/alcohol) se favorece la eliminacion frente a la sustitucion.

* En las reacciones con bases fuertes y sustratos secundarios o terciarios, se obtiene mayoritariamente y por regla
general el producto de ELIMINACION.

» En sustratos primarios, carbonos primarios, unidos a un solo carbono, se favorece la sustitucion (menor impedimento
espacial al ataque nucledfilo). Si la base es muy fuerte y el medio alcohdlico puede aparecen productos de
eliminacion. Por ejemplo:

CHsCHBrCHs . CHsCH=CH: + HBr eliminacion (en presencia de KOH o etanol).
CHsCH2CH:Cl + NaOH—CHsCH.CH:-OH + NaCl (sustitucion).
CH3CHBrCHBrCHs — CH3C=CCHs + 2 HBr doble eliminacion (en presencia de KOH o etanol).
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7.7. REACCIONES DE LOS HIDROCARBUROS AROMATICOS.

A diferencia de lo que podria parecer son menos reactivos que los insaturados, aunque
deriven de una estructura como el benceno, que tedricamente tenia tres dobles enlaces
deslocalizados. Aplicando la teoria de hibridacion de orbitales al benceno, encontramos que los
carbonos bencénicos adoptan una hibridaciéon sp? y el esqueleto del anillo esta formado por
enlaces sigma a través de los hibridos sp?, quedando seis orbitales p puros, perpendiculares al
plano del anillo, que se solapan formando un enlace pi, continuo y deslocalizado.

Asi pues, el anillo bencénico se comporta como un bloque inalterable, permitiendo solo reacciones
de sustitucion, tipicas de los saturados, permaneciendo el anillo inalterable. Las hemos comentado
antes.

7.8. REACCIONES REDOX Y OTRAS REACCIONES ORGANICAS.

Las reacciones redox mas usuales son:

Oxidacion de alquenos: en medios muy oxidantes (KMnOa):
CH3-CH=CH-CH3 —-CH3 —-CHOH-CHOH-CH3

Oxidacion de alcoholes: en medios muy oxidantes (KMnO4, K2Cr207):
CH3—CHOH-CH2>—CHs— CH3—CO-CH2>—-CHes.

* Oxidacioén y reduccién de aldehidos y cetonas: Los aldehidos son sustancias muy fragiles y
reductoras y se oxidan con facilidad a acidos, aunque también pueden transformarse en
alcoholes primarios e incluso en hidrocarburos en presencia de un ambiente reductor fuerte,
dependiendo del catalizador empleado. En cambio, las cetonas sufren reacciones de reduccion
similares a los aldehidos, pero se resisten a ser oxidadas.

CH3—CH2-CHO— CHs3—CH2—COOH (en presencia de Ox).
CH3—CO-CH2—CH3s+ H2 —-CH3—CHOH-CH2—CHs (en presencia de Pt o Pd).
CH3—CH2—-CHO + 2 H2 -CH3-CH2—CHs + H20 (en presencia de Zn/HCI).

Combustidn: son las reacciones tipicas :
CH3-CH2-CH=CH2 + 6 O2 — 4 CO2+ 4 H20 .

Aparte de las redox, también son tipicas la saponificacion y la esterificacion.

Esterificacion/ Hidrolisis acida:

Se produce entre acidos carboxilicos cuando reaccionan con alcoholes. Se forman ésteres y se
desprende una molécula de agua. Se trata de una reaccion reversible.

R—COOH + R'-OH < R—CO-0O-R’ + H20.

CH3—COOH +CH3—CH2—-0OH — CH3—CO-0—-CH2>—CHzs + H20.

Saponificacién (hidroélisis béasica):

H—-O-CO-R R-COO™Na"™ CH.OH
H-O-CO-R’ +3NaCOH = R-COO™Na + CHOH
CH-O-CO-R” R"-COC™Na* CHa0H
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7.9. REACCIONES SEGUN LAS FUNCIONES ORGANICAS.
7.9.1. REACCIONES DE ALCANOS Y BENCENO.
Ya se han visto anteriormente, son de sustitucion y redox (combustion).

h
CHas + Cl2 —f> CHsCI + HCl,

S R
Py . . _NO, S AlCI, x
[ ]+ o, SO, Rﬁ’ + HO | + RO | + HCI
= ) ; 2 e
e L

FeCl, a
+ ¢, — = + Hc

7.9.2. REACCIONES DE CICLOALCANOS.
En el ciclopropano y ciclobutano son generalmente de adicion o rotura del ciclo, veamos
las principales:

ccl,
A+Br. =% Br-CH2-CH2-CH2-Br.

]+ HBr &> CHs-CH2-CH2-CH2Br.

A Ni,Pt
+H2 — CH3-CH2-CHs.

Para ciclopentano o superiores, predominan las reacciones de sustitucion, con luz
ultravioleta, como en los alcanos:

h
AN+er2 2 O-Br + HBr.

7.9.3. REACCIONES DE ALQUENOS.

Son generalmente de adicién y redox, o rotura de dobles enlaces, las mas comunes son:
Ni,Pd,Pt

Adicién de hidrégeno: CH3-CH=CH- CH3 + H2 —— CH3-CH2-CH2- CH3s .

Adicion de halégenos: CH3-CH=CH2 + Br2 — CH3-CHBr-CH:Br.

Adicién de haluros de hidrégeno: CH2=CH-CH3+HCI —CH3-CHCI-CHs. El hidrogeno va al
carbono mas hidrogenado, segun la regla de Markovnikov.

H,SO
Adicion de agua: CHs-CH2-CH=CH2 + H2O ——  CH3-CH2-CHOH-CHs . También se cumple
la regla de Markovnikov.

7.9.4. REACCIONES DE ALQUINOS.

Son similares a las de los alquenos, aunque los catalizadores puedene variar:
Ni,Pd

Adicién de hidrégeno: CHECH + Hz —— CH2-CHa .

2+
Adicién de agua: CHECH + H20 —s  CH2=CHOH .

70 2c,1 atm,catalizador

Formacioén del benceno: 3 CH=CH benceno.
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7.9.5.

7.9.6.

7.9.7.

7.9.8.

REACCIONES DE DERIVADOS HALOGENADOS.
Pueden ser de sustitucion o de eliminacion:
H,0
CHsCH2Cl + NaOH — CHsCH20H + NaCl, sustitucion.
OH, l
CHsCH2Cl —™, CH,=CH2 + HCI, eliminacion.

OH,etanol

CH3CH2Cl + KOH ——— CH2=CH: + KCI + H20, eliminacion.

Son muy reactivos, también pueden producir aminas y nitrilos:
CHsCH2CIl + 2NH3— CH3CH2NH2 + NH4 CI.
CHsBr + OH" (aq)-------------- — CH3OH + Br .
CHs-CH2Br + KCN----— CH3-CH2CN + KBr

REACCIONES DE ALCOHOLES.
Pueden ser de sustitucion, eliminacién, redox y formacién de ésteres.
CH3CH20H + _HCI - CH3CH2CI + H20, sustitucion.

CHsCH20H % CH,=CH. + H-0, eliminacion.
CH3CH20H + 302 > 2 CO2 + 3 H20, redox(combustion).

acid
CH3CH20H + CH3COOH =5 CH3COOCH2CHs + H20, esterificacion.

También pueden dar reacciones de oxidacion, en presencia de permanganato
potasico u otro oxidante fuerte, dan aldehidos y acidos los alcoholes primarios y cetonas los
alcoholes secundarios.

Incluso pueden obtener éteres, si ho superamos los 150 °C, en presencia de acido
sulftrico concentrado: 2 CH3-CH20H— CH3-CH2— O- CH2- CH3 + H20.

REACCIONES DE ALDEHIDOS Y CETONAS

Respecto a aldehidos y cetonas, dan reacciones de adiciéon y de oxidacion (o
reduccién), dando acidos. Los aldehidos y cetonas adicionan bisulfito sédico, cianuro de
hidrégeno, .., por ejemplo:

CH3-CHO + HCN ----— CH3-CHOH-CN, formando un carbono asimétrico, es decir,
con cuatro sustituyentes distintos, candidato a formar isbmeros opticos.

REACCIONES DE ACIDOS CARBOXILICOS

Respecto a los &cidos, dan reacciones de formacién de ésteres (esterificacion),
formacion de amidas, y de oxidacion-reduccion formando aldehidos y alcoholes.
Por ejemplo, CH3-COOH + CH30H — CH3-COO-CHs+ H20, reaccion que en sentido inverso
se denomina hidrdlisis.

CHs-CH2COOH + NHs —2SCH3-CH2COONH: + H20, formacién de amidas.
CH3-CH2COOH + KOH ----— CH3-CH2COO0OK + H20, esterificacion inorganica.
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7.9.9. REACCIONES DE COMPUESTOS NITROGENADOS.

Las aminas reaccionan con acidos y con haluros de alquilo:
Acido-base, CH3-CH2NH:z + HCI — (CHz3-NH3)CI (cloruro de metilamonio)
De sustitucion: CHsNH:z + ICH3 ----— CH3sNHCHS3 + HI, en presencia de NaOH.

Las amidas dan reacciones de hidrolisis (reaccionan con agua, a altas temperaturas y medio
acido, para dar un alcohol y amoniaco), reduccion (con reductores fuertes originan aminas
primarias y secundarias), degradacion (reaccion de Hofmann, con NaOBr, se obtienen
aminas primarias, dioxido de carbono y una sal binaria) y de deshidratacion ( con un agente
deshidratante fuerte y calor, se obtiene un nitrilo y agua).

Los nitrilos dan reacciones de hidrélisis (dando acidos y ésteres) y de reduccién (dando
aminas primarias y aldehidos).

7.9.10. REACCION MAS COMUN DE LOS ESTERES.
Es la saponificacion, o formacion del jabon.

CHs-COO-CH2-CH(COOCHSs3)-CH2-COO-CHs + 3 NaOH =S 3 CH3COONa + glicerina.
4-metoxicarbonilheptanodioato de dimetilo.

Hidroxido de sodio (sosa caustica).

Etanoato de sodio

Propanotriol (CH2OHCHOHCH20H) (glicerina)
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7.10. RECORDATORIO DE PRINCIPALES FUNCIONES ORGANICAS.

Compuestos Grupo Prefijo Sufijo Ejemplo
organicos y prioridad | funcional
1.- Acidos carboxilicos O -carboxi -oico CH3-COOH acido etanoico
-COOH. _&
R—C
\
OH
2.- Esteres O -iloxicarbonil- | -oato CH3-COO-CH3
-COO- R—C// de ilo. Etanoato de metilo
\ COOH-CH(COO-CHs)-CH2-CHs
0—R; Acido 2-metoxicarbonilbutanoico
3.- Amidas 0 carbamoil -amida | CH3-CH2-CONH:
-CONH.. R—C// propanamida
\
NH,
4.- Nitrilos R-C=N Ciano- -nitrilo | CH3CH2CN
-C=N Propanonitrilo.
5.- Aldehidos 0 Oxo- -al CH3CHO etanal
-CHO R—CH Formil(CHO) 2
C—CH—CHj,
HO/ Hé§
Acido 2-formilpropanoico
6.- Cetonas ¢O Oxo- -ona CH3COCH.CHs
-CO- R—CC Butanona
R, o O
NI
C—C-CHj,
/
HO
Acido oxopropanoico
7.- Alcoholes OH Hidroxi- -ol CH3CH,CH,0OH
-OH R Propanol
COOH-CHOH-CH;
Acido 2-hidroxipropanoico
8.- Aminas R-NH2 -amino -amina | CHsCH2NH>»
-NH, primarias R-NH-R1 etanamina
-NH- secundarias R-N(R1)-Rz CH3CH2NHCHj3
-N-(-) terciarias N-metiletanamina
I
CHq
N-etil-N-metilpropanamina
9.- Eteres R-0-R1 -OXi -éter. CH3-O-CHs
Dimetil éter o metoximetano
COOH-CH(O-CHz3)-CH2-CH3s
Acido 2-metoxibutanoico
10.- Alguenos R-C=C-R; -enilo -eno CH3-CH=CH:
propeno
11.- Alquinos R-C=C-R; -inilo -ino CH=C-CH»-CH3s
But-1-ino
12.- Derivados R-X Fluor, -cloro,.. | CHsCH.CI
halogenados cloro,... cloroetano
13.- Nitroderivados -NO; Nitro- Nitro- CH3CH2NO:>
nitroetano
14.- Alcanos R-CH2-R: -il 0 -ilo -ano CH4 metano
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PROBLEMAS DE PAU 2025

1. Responda la cuestién 4A y SOLO DOS de los apartados de la cuestion 4B.

4A. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) But-3-en-1-ol; b) (CHs)3N; ¢) o-Bromofenol; d) CH2=CHCH2CHs

OH

a)CH>,OHCH>CH=CHjy; b) Trimetilamina o N,N-dimetilmetanamina; c) ; d) But-1-eno

4B. Considerando la molécula CH>=CHCH2>CHa: (but-1-eno)
a) Indique la hibridacion de cada uno de sus atomos de carbono. Los carbonos 1y 2 presentan hibridacion sp2 y los
otros dos hibridacién sp3.

b)Escriba la férmula semidesarrollada de un isémero de cadena. Debe presentar una ramificacion: CH2=C(CHz)2., el
nombre es:metilpropeno

c) Escriba la reaccion de hidrogenacion. Es una reaccion de adicion o de rotura del doble enlace:
CH2=CHCH2CHs + H2 > CHsCH2CH2CHgs, se obtiene butano. Por simetria no hace falta aplicar Markovnikov.

2. Responda la cuestién 4A y SOLO DOS de los apartados de la cuestién 4B.

4A. Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) CHs-CH2-O-CHzs; b) CH3CH(CH3)CH2CHO; ¢) Etanamina; d) Penta-1,3-dieno

4B. Dados los compuestos: (1) CHsCHOHCH2CH2CHsy (2) CH3CH2CH2CH2CH20OH.

a) Justifique el tipo de isomeria que presentan.

b) Identifiqgue cual de los compuestos se deshidrata con H2SO4 y calor para formar un product con isomeria
geomeétrica. Dibuje los isbmeros geométricos.

¢) Razone cudl de los compuestos presenta isomeria éptica.

PROBLEMAS DE PAU 2024

1. Considerando los compuestos:

(1) CHsCHOHCH2CH=CHz; (2) CH3CH2COCH2CHs; (3) CH3CH2CH2COCHgs; (4) CHsCH(CH3)COCHs
justifique el tipo de isomeria que presentan entre si:

a) Los compuestos 1y 2.

b) Los compuestos 2y 3.

¢) Los compuestos 3 y 4.

2. Escriba las siguientes reacciones:
a) CH3CH=CH, con Cl»

b) CH=CH con 1 mol de HBr

¢) CH3CH=CHCH3; con H;

3. Indique los productos que se obtienen en cada una de las siguientes reacciones, especificando el tipo de reaccion:
+

H
a) CH3CH>COOH + CH3OH —

KOH /etanol

b) CH3CH2CHCICHz —
H+
¢) CH3CH=CHz + H.0 —
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4. Escriba las siguientes reacciones:
a) Combustién del CHsCHs

b) Deshidratacién del CH3CH,OH
c¢) Nitracion del benceno (CeHes)

5. Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) Los compuestos obtenidos, segun la regla de Markovnikov, por adicion de HBr al CH2=CHCH2CHsy
CH3sCH=CHCHs son iguales.

b) El CH2=C(CH3)CHs presenta isomeria cis-trans, pero el CHsCH=CHCHs no.

¢) E1 CH3COOH no desvia el plano de la luz polarizada.

6. Considerando la molécula CH2=CHCH2CH3

a) Indique la hibridacion de cada uno de sus atomos de carbono.
b) Escriba la férmula semidesarrollada de un isbmero de cadena.
c) Escriba la reaccion de hidrogenacion.

PROBLEMAS DE PAU 2023

1. a) Formule un hidrocarburo ciclico isomero de CHsCH=CHCHjs
b) Escriba la estructura de dos hidrocarburos arométicos isomeros de formula molecular CsHio
c¢) Escriba la férmula de un alcohol isémero de CH3sCH20OCHs

2. Escriba y ajuste las siguientes reacciones e indique el tipo al que pertenecen:

1
a) CH3sCH2CH2CHs + Br2 =
H2504,A

b) CH:CH2CH20H ——
¢) CH3CH=CH: + HCI —

3. Dado el compuesto CH>=CHCH2CHs escriba:
a) La reaccion con HCI.

b) Un isémero de posicion.

¢) La reaccién de combustion ajustada.

4. Teniendo en cuenta el compuesto CHsCH=CHOCHz3:
a) Indigue la hibridacion que presenta cada uno de los &tomos de carbono.

b) Escriba el producto de la reaccion de ese compuesto con H2, indicando el tipo de compuesto que se obtiene.

c¢) Escriba un producto de la reaccién de ese compuesto con HCI, justificando si el producto obtenido puede
presentar isomeria dptica.

PROBLEMAS DE PAU 2022

1. Dados los compuestos: CHzCH(OH)COOH, CH2=CHCH20H y CH3CH=CHOH, justifique:
a) Cudl o cudles presentan isomeria Optica.

b) Cuéles son isbmeros entre si.

c) Cudl o cuales presentan isomeria geométrica.

2. Complete las siguientes reacciones e indique el tipo al que pertenecen:
a) CH3-CH2-CH2-CHs + O2 —

calor
b) CH3-CH20H + H2SO4 —
A, H,SO
c) CsHs (benceno) + HNO3 —%
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3. Dado el compuesto A, CH2=C(CHs)2, escriba:

a) Un isbmero de A que presente isomeria geométrica.

b) El producto de la reaccién entre A y agua en presencia de acido.
¢) Un cicloalcano isomero de A.

4. a) Escriba dos compuestos isémeros de formula molecular C2HsO.

b) Formule el alcano con menor nimero de atomos de carbono que presente isomeria optica.

c) Considerando las moléculas de etano (Cz2He) y eteno (CzHa), justifique cual de ellas tiene el
enlace carbono-carbono de menor longitud.

5. Dados los siguientes compuestos: CHsCOCH20H; CHzCH2CHO; CH2=CHCOOH,;
CH20HCH2CH20H

a) ¢ Cudl es un isémero de CH3sCH2COOH? Indique qué tipo de isomeria presenta.

b) Justifique si alguno de los compuestos podria producir un alcano por hidrogenacion.

c) Escriba un isémero de la molécula CH20HCH2CH20OH que presente actividad 6ptica.

6. Indique el producto o productos que se obtendrian:

a) Al tratar CH3CH2CH=CH: con una disolucion acuosa de H2SOa.

b) Al exponer a la radiacion ultravioleta una mezcla gaseosa de Clz y CH3CH2CHs.

c) Al calentar una mezcla de CH3OH y CH3COOH en presencia de un catalizador acido.

PROBLEMAS DE PAU 2021

1. Para el compuesto CH2=CH-CH2-CH20H, escriba la formula de:
a) Unisdmero que contenga un grupo carbonilo. Sol (butanona)
b) Unisébmero que presente isomeria 6ptica. Sol (but-3-en-2-ol)
c) Unisdmero que presente isomeria geométrica. Sol (cis but-2-en-1-ol y trans).

2. Dados los siguientes compuestos organicos A: CH3-CH2-CH2-OH; B: CH3-CH2-O-CHs
a) Justifique si son isbmeros. Sol (Si, tienen la misma férmula molecular y distintas
funciones)
b) Justifique cual de ellos es mas soluble en agua. Sol (El alcohol es mas polar, el éter
menos)
c) Indique cual de ellos reacciona con H2SOu/calor y escriba la reaccion. Sol(alcohol,
deshidratacion).

3. Dados los reactivos: Hz/cat, HCl y H20/H2SO4, elija, escribiendo la reaccion correspondiente,
aquellos que partiendo de CHsCH=CHCHs permitan obtener el compuesto A, siendo A:
a) Un compuesto monoclorado. Sol (HCI, adicion).
b) Un compuesto que puede formar enlaces de hidrégeno. Sol (agua, adicion).
¢) Un compuesto que no tiene isomeria Optica. Sol (dihidrégeno, adicion)

4. Dados los siguientes compuestos organicos A: CHsz-CH2-OH; B: CH3-CH2-CH3s
a) Justifigue cual es mas soluble en agua.
b) ¢Como se puede obtener el compuesto A a partir de CH2=CH2?
c) Escriba la reaccion de cloracion del compuesto B.
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5. Dado el compuesto CH2=CHCH2CHgs, justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o
falsas:
a) El compuesto reacciona con H20/H2S0O4 para dar dos compuestos isomeros geométricos.
Sol (FALSO, el alcohol resultante no tiene doble enlace).
b) El compuesto reacciona con HCI para dar un compuesto que no presenta isomeria éptica.
Sol (FALSO, el compuesto clorado resultante tiene un carbono asimétrico)
c) El compuesto reacciona con Hz para dar un alquino. Sol (FALSO, es un alcano).

6. Complete las siguientes reacciones, indicando de qué tipo son:
a) CH2=CHz + Br2 — Sol (bromado, adicion)
b) CsHs (benceno) + Cl2 — Sol (clorado, sustitucién)
¢) CH3CHCICHs + (Etanol/KOH) — Sol (alcohol, sustitucion).

PROBLEMAS DE PAU 2020

1. Dado el compuesto CH3CH=CHCHs, justifique, utilizando las reacciones correspondientes, Si
las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) EI compuesto reacciona con H20 en medio &acido para dar dos compuestos isémeros
geométricos. Sol ( Falso, da un isémero éptico )

b) EI compuesto reacciona con HBr para dar un compuesto que presenta isomeria 6ptica. Sol
(Verdadero )

c) El compuesto reacciona con Hz para dar un alquino. Sol (Falso, da un alcano ).

2. Dado el compuesto CHsCHOHCH2CH2CHs:
a) Justifique si tiene un isébmero de cadena. Sol (Si, 3-metilbutan-2-ol)
b) Escriba su reaccion de deshidratacion.

A, H»S0
Sol (CH3CH2CH2CHOHCHs — 5 CH3CH=CHCH2CH3 + H20., Saytzeff)
c) Razone si presenta isomeria 6ptica. Sol (Si, el carbono 2 es quiral )

3. Para el compuesto CH3CH=CHz:

a)Justifique si presenta isomeria geométrica. Sol (No, al rotar el carbono 1 se ve igual )
b)Escriba la reaccion que tiene lugar con HBr. Sol (adicién, 2-bromopropano )

c)Indique la hibridacion que presenta cada uno de sus atomos de carbono. Sol (sp?, sp?, sp?)

4, Escriba la férmula de un compuesto que se ajuste a las siguientes condiciones:
a) Un alcohol de cuatro &tomos de carbono que presente isomeria éptica. Sol (butan-2-ol)

b) Un alqueno de cuatro atomos de carbono que presente isomeria geométrica. Sol ( cisbut-2-
eno, transbut-2-eno)

c) Un compuesto que por deshidratacion produzca CH2=CHCH:CHs. Sol (butan-1-ol,
eliminacion )
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5. Para el compuesto CH3CH(CH3)CH=CHz2:

a) Justifique si presenta isomeria geométrica. Sol (No, al rotar el carbono 1 se ve igual )
b)Represente la formula de un isémero de cadena. Sol (pent-1-eno )

c)Escriba la reaccion de combustion ajustada. Sol ( CsH10+15/2 O2 -> 5CO2+4H20 )

PROBLEMAS DE PAU 2019

1.- Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) La regla de Markovnikov predice qué compuesto mayoritario se forma en las reacciones
de eliminacion. Sol ( Falso, en las reacciones de adicién )

b) Un alquino puede adicionar halégenos. Sol ( Verdadero, forma alquenos o

alcanos)

¢) Un compuesto que desvia el plano de la luz polarizada presenta isomeria geométrica. Sol
(Falso, isomeria 6ptica )

2.- Dados los compuestos A: CH3-CH2-O-CH2-CHs, B: CH2=CH-CHOH-CHgs, C: CH3-CHOH-CHs y
D: CHs-CH2-CO-CHgs, conteste razonadamente:

a) Cuadl o cuales presentan un carbono quiral. Sol (but-3-en-2-ol)

b)Cuéles son isémeros entre si. Sol (By D)

c) Cudles darian un alqueno como producto de una reaccién de eliminacion. Sol (By C)

3.- Dados los compuestos organicos A: CH3z-CH2-OH y B: CH3-CH2-CHs.

a) Justifiqgue cual tiene mayor punto de fusion. Sol ( A, tiene puentes )

b)Escriba la reaccion de obtencion del compuesto A partiendo de eteno (CH2=CHz). Sol ( con
agua en medio &cido, adicion )

c) Escriba la reaccion de cloracion del compuesto B. Sol ( Sustitucion, CH3CH2CHCI )

4.- Represente:

a)Un isomero de cadena de CH3-CH2-CH2-CHs. Sol (metilpropano )
b)Un isémero de posicién de CH3-CHOH-CHs. Sol (propan-1-ol )
c)Un isémero de funcion de CHs-CH2-CH2-CHO. Sol ( butanona)

5.- Dados los siguientes compuestos organicos, A (CH3-CH2-CH2-OH) y B (CH3-CH2-O-
CHs), explique:
a) Si son o0 no isémeros. Sol ( Si, de funcién)
b)Cual de ellos es insoluble en agua.
Sol (El éter es menos soluble que el alcohol, mas polar )
c)Cual de ellos reacciona en presencia de H2SO4y calor. Escriba la reaccion. Sol ( el alcohol, de
eliminacion )

6.- Dadas las siguientes moléculas: C2H4, C2H2, CH4 y CH30OH.

a) Escriba sus estructuras de Lewis. Sol ( sp?, sp, sp?, sp?)

b)Indique la hibridacion del atomo de carbono en estas moléculas.
c¢)Justifique cual de estas moléculas presenta un mayor punto de ebullicion.
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7.- Dibuje un isémero de cada uno de los siguientes compuestos, indicando el tipo de isomeria
que presenta.

a) CHs-CO-CHzs. Sol ( propanal, de funcion)

b)CH3-CH2-CH2-CHs. Sol (metilpropano, de cadena)

¢)CHs3-CHF-COOH. Sol (4cido 3-fluoropropanoico, de posicion )

8.- Complete las siguientes reacciones e indique a que tipo pertenecen:
a)HOCH2-CH2-CH=CH2 + HCl- Sol (CH20H-CH2-CHCI-CHs (adicion, Markovnikov)).

b)HOCH2-CH2-CH=CH: + O2 — Sol ( combustién )

¢)HOCH2-CH2-CH=CH, "2%%:(¢*°") 54| (polialqueno, con deshidratacion )

9.- Para el compuesto CH3-CH2-CH2-COCHs, escriba:
a)Un isémero de funcion. Sol ( pentanal )

b)Un isbmero de cadena. Sol ( metilbutanona)
c)Un isémero de posicion. Sol ( pentan-3-ona)

10.- Las féormulas moleculares de tres hidrocarburos lineales son: C2Ha4, CsHs y C4H10. Razone si

son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a)Los tres pertenecen a la misma serie homologa. Sol (Falso, hay alcanos y alquenos )
b)Los tres experimentan reacciones de adicion. Sol ( Falso, solo el alqueno )

¢) Sélo uno de ellos tiene atomos de carbono con hibridacion spz. Sol (Verdadero, el eteno )

PROBLEMAS DE PAU 2018

1.- Dados los siguientes compuestos, A: CH3-CH=CH2y B: CH3-CH=CH-CHs, elija el mas
adecuado para cada caso, escribiendo la reaccion que tiene lugar:
a) El compuesto reacciona con agua en medio acido para dar otro compuesto que presenta
isomeria éptica. Sol: A.
b) La combustién de 2 moles de compuesto produce 6 moles de CO2. Sol: A
c) El compuesto reacciona con HBr para dar otro que no presenta isomeria optica. Sol: B

2.- Dados los siguientes reactivos HI, Iz, H2/catalizador, NaOH y H20/H2S0O4, ¢ cual de ellos seria

el adecuado para obtener CH3-CH2-CH2-CH(OH)-CHs en cada caso? Escriba la reaccion
correspondiente:

a) A partir de CH2=CH-CH2-CH2-CHz. Sol: H20/H2S04

b) A partir de CH3-CH2-CH2-CH(I)-CHz . Sol: NaOH

c) A partir de CH3-CH=CH-CH(OH)-CHs . Sol: H2/catalizador

3.- Para el compuesto CH3-CH2-CHOH-CH?s escriba:
a) Un isdbmero de posicion. Sol: butan-1-ol.
b) Un isémero de funcion. Sol: dietil éter (etoxietano).
c) Un isomero de cadena. Sol: metilpropan-2-ol.
4.- Para el compuesto CH2=CH-CH2-CH2-CHs, escriba:
a) La reaccion ajustada de combustion. Sol: CsHio + 15/2 O2 - 5 CO2 + 5 H20.

b) La reaccién con bromuro de hidrégeno (HBr) que da lugar al producto mayoritario. Sol:

2-bromopentano, Markovnikov.
¢) Una reaccion que produzca un hidrocarburo saturado. Sol: La cloracién, adicion.



5.- a) Escriba la reaccion de adicion de bromuro de hidrogeno (HBr) al propeno (CH3-CH=CHy2).

Sol: 2-bromopropano, Markovnikov.

b) Escriba y ajuste la reaccién de combustion del butano (CH3CH2CH2CH3s).

c) Escriba el compuesto que se obtiene cuando el cloro molecular (Cl2) reacciona con el
metilpropeno, CH2=C(CHz)-CHgs, e indigue el tipo de reaccion que tiene lugar. Sol: 1,2-
dicloro-metilpropano, adicion, cloracién.

6.- Empleando compuestos de 4 4&tomos de carbono, represente:

a) Dos hidrocarburos que sean isomeros de cadena entre si. Sol: butano y metilpropano.

b) Dos hidrocarburos que sean isdmeros cis-trans. Sol: cis-but-2-eno, trans-but-2-eno.
¢) Un alcohol que desvie el plano de la luz polarizada. Sol: butan-2-ol.

7.- Escriba las formulas de los siguientes compuestos:
a) El aldehido que es isémero del propen-2-ol (CH2=COH-CHs3). Sol: propanal.
b) Un alqueno de 4 atomos de carbono que no presente isomeria cis-trans.
Sol: but-1-eno.
¢) Un compuesto con dos carbonos quirales. Sol: 2-fluoro-2-yodopentano.
8.- Sean los siguientes compuestos: CHsCOOCHs3, CH3CH2CONH2, CH3CH(CH3)COCHzy
CH3CH(OH)CHO
a) Identifigue y nombre los grupos funcionales presentes en cada uno de ellos. Sol: por
orden, éster, amida, cetona y aldehido con alcohol como grupo secundario.
b) Justifique si alguno posee actividad Optica. Sol: el aldehido.
c) ¢Alguno presenta un carbono terciario? Razone la respuesta. Sol: la cetona.

PROBLEMAS DE PAU 2017

1.- a) Dibuje la molécula de eteno (CH2=CH2), indicando la hibridacion de los atomos de
carbono y todos los enlaces o y 1T presentes.
b) Realice el diagrama de Lewis de la molécula CHsCI.
c¢) Justifique la polaridad de la molécula PHs, basandose en la aplicacion de la TRPECV

2.- Complete las siguientes reacciones organicas, indicando el tipo de reaccion:
v

a} CHBCHZCHEI -+ Br2 —_— .. + ...
H.SO M
b)) . = 2 = CH3;CH=CHCH5 +.ccoe....
c) CgHg (benceno) + HNO; H2SO4 + HoO

h
Sol: a) CHsCHz2CHs + Brz % ...CHsCH2CH:Cl + ...HCI
A, Hp,SO
b) CHsCH2CHOHCH3 ————% CHsCH=CHCHs3 * ...H:0.

A, Hp504, .
c) CsHe (benceno) + HNOs ———— ...nitrobenceno + agua.

3.- Dado el siguiente compuesto CHsCH2CHOHCHs:
a) Justifique si presenta o no isomeria optica. Sol: si, carbono quiral.

b) Escriba la estructura de un isémero de posicion y otro de funcién. Sol: butan-1-ol y dietil

éter.

c) Escriba el alqueno a partir del cual se obtendria el alcohol inicial mediante una reaccién de

adicion. Sol: but-1-eno.
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