
OPCIÓN A  
 
PROBLEMA 1.-  Calcula el pH de las siguientes disoluciones acuosas: 
 a) NaOH, 2 · 10–5 M;         b) CH3 – COONa, 0,5 M. 
DATOS: Ka (CH3 – COOH) = 1,8 · 10–5. 
 
 Solución: 
 
 a) El NaOH es una base muy fuerte que se encuentra totalmente disociada en disolución acuosa, 
siendo la concentración de los iones hidróxido, OH−, la de la disolución: [OH−] = 2 · 10–5  M. 
 El pOH es:   pOH = − log [OH−] = − log 2 · 10–5 = 5 – log 2 = 5 – 0,30 = 4,70, y como el pH es: 
pH = 14 – pOH, su valor es: pH = 14 – 4,70 = 9,30. 
 

b) En la disolución de acetato de sodio, sal completamente disociada en sus iones, el ión Na+ 
ácido conjugado extremadamente débil de la base muy fuerte NaOH no se hidroliza, haciéndolo el anión 
acetato, CH3COO−, base conjugada de fuerza media del ácido débil CH3COOH según el equilibrio:   

CH3COO− + H2O  ⇆  CH3COOH + OH−, que al incrementar la concentración de iones OH− proporciona a 
la disolución un pH superior a 7, es decir, la disolución es básica. 
 Siendo α el grado de hidrólisis, la concentración de las distintas especies en el equilibrio es: 

                                                             CH3−COO− (aq)  +  H2O (l)    ⇄    CH3−COOH (aq) +  OH− (aq) 
Concentraciones equilibrio:      0,5 · (1 − α)                                         0,5 · α                0,5 · α  

 

La constante de hidrólisis es: 
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 Sustituyendo en la constante los valores de las concentraciones, despreciando α frente a 1 en el 
denominador y operando, se obtiene para el grado de hidrólisis el valor: 
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 Que expresado en tanto por ciento es: α = 3,32 · 10−3 %. 
 Del valor de α se determina el valor de [OH−]:  [OH−]  = 0,5 · 3,32 ·10−5 = 1,66 ·10−5 M. 

El pH de la disolución es: pH = − log [H3O
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valor es: pH = − log 6 · 10−10  = 10 − log 6 = 10 – 0,778 = 9,22. 
 
                                                                                                       Resultado: a) pH = 9,30;  b) 9,22. 
 
PROBLEMA 2.-  Calcula a partir de qué temperatura la siguiente reacción es espontánea: 
2 Fe2O3 (s) + 3 C (s)  →  4 Fe (s) + 3 CO2 (g), sabiendo que la entalpía estándar de formación de CO2 (g) 
es igual a – 339,5 kJ · mol–1 y la de Fe2O3 (s) – 824 kJ · mol–1. Los valores de las entropías estándar son: 
213,7 J · mol–1 · K–1 para el CO2 (g); 27,2 J · mol–1 · K–1 para Fe (s); 87,4 J · mol–1 · K–1 para Fe2O3 (s) y 
5,7 J · mol–1 · K–1 para C (s). 
 
 Solución: 
  
 Las sustancias simples tienen de entalpía estándar el valor cero. 
 La entalpía de reacción se obtiene de la expresión:   ∆Ho

r = Σ n · ∆Ho
f productos − ∆Ho

f reactivos.   
∆Ho

r = − 3 · 339,5 kJ · mol−1 − 2 · (− 824) kJ · mol−1 = − 1.018,5 + 1648 = 629,5 kJ · mol−1.    
 La entropía se obtiene de la expresión: ∆So = Σ n · ∆So

 productos − Σ m · ∆So
 reactivos = 

= 3 · 213,7 J·mol−1· K−1 + 4 · 27,2 J·mol−1· K−1 – 2 · 87,4 J·mol−1· K−1 – 3 · 5,7 J·mol−1· K−1 = 558 J·mol−1· 
K−1. 
La energía libre de Gibbs se halla de la expresión: ∆Go = ∆Ho − T · ∆So, y para determinar la temperatura 
a partir de la que la reacción es espontánea, se hace ∆G = 0, se despeja la temperatura, se sustituyen las 
variables por sus valores, se opera y a partir de la temperatura para la que el valor de ∆H es menor que el  



de T · ∆S, la reacción es espontánea, pues se cumple que ∆H − T · ∆S < 0, es decir, para ∆H − T · ∆S = 0   

⇒   ∆H = T · ∆S   ⇒   T = .14,128.1
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                                                                                                                         Resultado: 1.128,14 K. 
 
PROBLEMA 3.-  La combustión de 0,5 g del compuesto orgánico 2,2,3–trimetilbutano (C7H16) produjo 
650 mL de CO2 medidos a 0 º y 1 atm de presión. 
 a) Calcula el rendimiento de la reacción. 
 b) Calcula el número de moléculas de C7H16 contenidas en los 0,5 g del compuesto. 
 
 Solución: 
 
 M (CO2) = 44 g · mol−1; M (C7H16) = 100 g · mol−1. 

 a) Los moles que se queman son: n (C7H16) = =
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 La ecuación química correspondiente a la combustión del 2,2,3–trimetilbutano es: 
 C7H16  +  11 O2     →     7 CO2  +  8 H2O 
 Se obtienen los moles de CO2 que se producen en la combustión despejándolo de la ecuación de 
estado de los gases ideales, sustituyendo las demás variables por sus valores y operando: 
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 De la estequiometría de la combustión se deduce que 1 mol de C7H16 produce 7 moles de CO2, 
por lo que los moles que se obtienen para un rendimiento del 100% es: 0,005 · 7 = 0,035 moles, luego, al 

haberse obtenido 0,029 moles, el rendimiento de la reacción es: r% = %85,82100
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b) Como 1 mol de compuesto contiene siempre el número de Avogadro de moléculas, 6,023 

·1023, cuando se conoce el número de moles, el número de moléculas se obtiene multiplicando los moles 
por la relación de equivalencia (factor de conversión) número de Avogadro (NA)−mol: 
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                                                                                                Resultado: a) 82,85 %; b) 3,012 · 1021. 
 

OPCIÓN B 
 
PROBLEMA 1.-  Si una disolución acuosa de ácido benzoico (C6H5COOH) de concentración 0,01 M 
está ionizada al 7,6 % calcula: 
 a) La constante de ionización de dicho ácido. 
 b) El pH de dicha disolución. 
 c) La concentración de ácido benzoico sin ionizar que se halla presente en el equilibrio. 
 
 Solución: 
     
 a) Las concentraciones en el equilibrio de las especies que lo forman son:  

                                                                      C6H5COOH (aq)  +  H2O (l)   ⇆   HCOO− (aq)  +  H3O
+ (aq) 

 Concentración en el equilibrio:     0,01 · (1 − 0,076)                           0,01 · 0,076      0,01 · 0,076 
                                                                             0,00924                                       0,00076          0,00076 
 Sustituyendo estas concentraciones en la constante ácida, Ka, del ácido y operando sale para Ka 

el valor: 
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 b) El pH es:   pH = − log [H3O

+] = − log (7,6 · 10−4) = 4 − log 7,6 = 4 –  0,88 = 3,12. 
 



 c) La concentración de ácido sin ionizar es: [C6H5COOH] = 9,24 · 10–3 M. 
 
                              Resultado: a) Ka = 6,25 · 10–5;  b) pH = 3,12;  c) [C6H5COOH]  = 9,24 · 10–3 M. 
 
PROBLEMA 2.-  En un recipiente de 10 L de capacidad se introducen 55,2 g de N2O4 a 75,2 ºC, 

descomponiéndose de acuerdo con la siguiente reacción: N2O4 (g)   ⇆   2 NO2 (g); sabiendo que en el 
equilibrio la presión total del recipiente es de 1.520 mm de Hg, calcula: 
 a) El número de moles de cada sustancia en el equilibrio. 
 b) El valor de Kp a 75,2 ºC. 
 c) Indica razonadamente como afectará a la concentración de N2O4 una disminución del volumen 
del sistema. 
DATOS: Ar(N) = 14 u; Ar(O) = 16 u; R = 0,082 atm · L · mol–1 · K–1. 
 
 Solución: 
 
   M (N2O4) = 92 g · mol−1;  M (NO2) = 46 g · mol−1; Pt = 2 atm. 

 a) Los moles de N2O4 que se introducen en el reactor son:   n = =
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 Siendo “x” los moles de N2O4 que se disocian, los moles al inicio y en el equilibrio son: 

                                                                                    N2O4 (g)      ⇆      2 NO2 (g) 
 Moles iniciales:                                                0,6                           0 
 Moles en el equilibrio:                                  0,6 − x                     2 · x  
 Los moles totales en el equilibrio es: nt = 0,6 – x + 2 · x = 0,6 + x, y llevando este valor a la 
ecuación de estado de los gases ideales, despejando x y operando, sale el valor: 
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en el equilibrio, los moles de N2O4 son 0,6 – 0,1 = 0,5, moles y los de NO2 son 2 · 0,1 = 0,2 moles. 
 

c) La fracción molar de cada especie en el equilibrio es: ==
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 c) Al disminuir el volumen se incrementa la concentración molar de los gases, reaccionando el 
sistema para disminuir el número de moléculas por unidad de volumen, desplazando el equilibrio hacia 
donde hay un menor número de moles, hacia la izquierda, lo que provoca un aumento de la concentración 
del N2O4. 
 
                                                           Resultado: a) 0,5 moles N2O4 y 0,2 moles NO2;  b) Kp = 0,24. 
 
CUESTIÓN 1.- Ajusta la siguiente reacción de oxidación-reducción por el método del ión-electrón: 
K2Cr2O7  +  H2O2  +  H2SO4   →   Cr2(SO4)3  +  O2  +  K2SO4  +  H2O. 
 
 Solución: 
 
 a)  Las semirreacciones de oxido−reducción ajustadas atómica y electrónicamente son: 
 Semirreacción de oxidación:                        H2O2   −   2 e−    →    O2   +   2 H+    
 Semirreacción de reducción:      Cr2O7

2−   +   14 H+   +   6 e−    →    2 Cr3+   +   7 H2O 
 Sumando ambas semirreacciones, después de multiplicar la primera por 3 se obtiene la ecuación 
iónica ajustada: 
 3 H2O2   −   6 e−   →  3 O2   +   6 H+    



 Cr2O7
2−   +   14 H+   +   6 e−   →   2 Cr3+   +   7 H2O 

 Cr2O7
2− + 3 H2O2 + 8 H+   →   2 Cr3+ + 3 O2 + 7 H2O. Y llevando estos coeficientes a la ecuación 

molecular queda esta ajustada: 
K2Cr2O7  +  3 H2O2  +  4 H2SO4    →    Cr2(SO4)3  +  K2SO4  +  3 O2  +  7 H2O 

 


