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Capitulo 1

Estequiometria

1.1. Leyes ponderales de las combinaciones quimi-
cas

El 1 de noviembre de 1772 es considerado como la fecha del nacimiento de
la quimica moderna cuando Lavoisier (1740-1794) envia a la Academia Real de
Ciencias de Parfs una comunicacion en la que se demuestra que toda combustion
de una sustancia en el aire produce una combinacién con el oxigeno. El mismo
Lavoisier formuld la ley de conservacion de la masa: durante un cambio quimico
no se producen variaciones (observables) de masa.

La teoria atémica de Dalton se basa en las leyes ponderales (relativas a la
masa) de las combinaciones quimicas: la de proporciones definidas, la de propor-
ciones multiples y la de proporciones equivalentes. Dicha teoria establece que
cada elemento se compone de un nimero dado de particulas (dtomos) iguales,
indivisibles e inmutables, cuya masa es caracteristica para el elemento dado; los
compuestos estan formados por un nimero fijo de dtomos de cada uno de los
elementos constituyentes.

Ley de proporciones definidas, enunciada por Proust en 1801: en un com-
puesto dado, los elementos constituyente se combinan siempre en las mismas
proporciones, independientemente del origen y del modo de preparacién del
compuesto. Por ejemplo el diéxido de carbono siempre se forma a partir de un
27,27% de carbono y un 72,72 % de oxigeno en masa, es decir que 2,66 g de
oxigeno se combinan con 1 g de carbono en esta combinacién.

Ley de proporciones miiltiples, enunciada por el mismo Dalton en 1804:
cuando dos elementos forman m&s de una combinacion, los diferentes pesos de
uno de ellos que se combina con el mismo peso del otro, estdn en una razén
de numeros enteros y pequenos. El carbono forma dos combinaciones con el
oxigeno, una de ellas es la comentada anteriormente y la otra combinacién tiene
la siguiente proporcién en masa 42,85 % de carbono y 57,14 % es decir 1,33g de
oxigeno frente a 1 g de carbono, donde se aprecia que la razén de oxigeno frente
a la misma cantidad de carbono en ambas combinaciones es de 2:1.
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combinacién A carbono-oxigeno 27,27 72,72

1 2,66
combinacién B carbono-oxigeno 42,85 57,14
1 1,33

Ley de proporciones equivalentes, enunciada por Richter: los pesos de los ele-
mentos que reaccionan con un peso fijo de un tercer elemento, reaccionan entre
si seglin una relacién de nimeros enteros de dichos pesos. El cloro reacciona con
el hidrégeno en la proporcién 97,26 % frente a un 2,74 % de hidrégeno mientras
que el carbono lo hace con 75% frente al 25 % de hidrégeno, al dividir cada
pareja de valores se obtiene 35,5 g de cloro combinado con 1 g de hidrégeno y 3
g de carbono con cada 1 g de hidrégeno, se sabe que la combinacién entre cloro
y carbono cumple la proporcién en masa de 92,2 % de cloro frente a 7,8% de
carbono es decir en 11,82 g de cloro por 1 g de carbono que si se multiplican
por 3 se obtienen sus pesos en las combinaciones respectivas con el hidrégeno.

H Cl C
combinacién cloro-hidrégeno 1 355
combinacién carbono-hidrégeno 1 3
combinacién cloro-carbono 11,82 1
razén x3 x3

1.2. Masas atomicas y féormulas empiricas

En el siglo XIX era practicamente imposible medir directamente la masa
atémica absoluta de los dtomos, a pesar de que era la caracteristica que los de-
finfa, pero eso no fue obstéculo para que al tomar la masa atémica del hidrégeno
como unidad el mismo Dalton obtuviera la masa atémica relativa de unos vein-
te elementos. Para ello se basaban en las leyes de las combinaciones de las que
suponian una relacién atémica que muchas veces era incorrecta, pero también
ocurria al contrario a partir de masa atomicas aceptadas se obtenian férmulas
empiricas.

Entonces se plantea la necesidad de conocer con certeza o bien la masa
atémica o bien la férmula empirica de la combinacién.

La ley de Dulong y Petit que la cumplen algunos metales de forma que el
producto de su capacidad calorifica especifica y de su masa atémica relativa es
aproximadamente igual a 6 cal/g°C permitié conocer de forma fiable algunas
masas atomicas. Por ejemplo el hierro tiene un capacidad calorifica especifica de
0,1078 cal/g°C, si cumple la ley de Dulong y Petit debe multiplicarse ese valor
por 55,66 para obtener 6 cal/g°C, que coincide de forma muy aproximada con
la masa atémica del hierro que es 55,85.

El principio de Avogadro afirma que en voliimenes iguales de gases diferentes
existe el mismo nimero de particulas bajo las mismas condiciones de presién y
temperatura, permitié conocer la féormula empirica de algunas sustancias gaseo-
sas.

Esta hipotesis fue emitida para explicar la ley de volimenes de los gases reac-
cionantes establecida por Gay-Lussac en 1809: cuando dos gases se combinan,
existe una relacién simple entre sus volumen medido en las mismas condiciones
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de presion y temperatura, que la cumplen también los volimenes de los gases
obtenidos. El nitrégeno reacciona con el hidrégeno y forma amoniaco, las tres
sustancias son gases que bajo la misma presion y temperatura cumplen con la
ley de voliimenes ya que reacciona 1 volumen de nitrégeno con tres volime-
nes de hidrégeno y se obtienen 2 volimenes de amoniaco; segtin la hipotesis de
Avogadro hay el doble de particulas de amoniaco y el triple de particulas de
hidrégeno respecto a las de nitrégeno, que resumiendo podria decirse que cada
particula de nitrégeno ha reaccionado con tres de hidrégeno y se han obtenido
dos particulas de amoniaco, esto sélo es posible si las particulas de nitrégeno y
de hidrégeno estan formadas por dos atomos de cada elemento siendo la particu-
la de amoniaco el resultado de la unién de 1 atomo de nitrégeno con tres dtomos
de hidrégeno, siendo la férmula empirica N Hs.

+ : +++++
9@ | Ty e
@@@ @—>r @4::_..,“ . Magnetic

~ K )
e | _ 1V 33+, field region
- = =]- - > s‘
v ES 2p - .: Y% 9 ‘B uul.tuwara
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. . . . -.
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pomv _ ME
g8  qBB;

Figura 1.1: Espectrémetro de masas

En la actualidad se obtienen las masas atémicas absolutas directamente me-
diante el espectrometro de masas que consiste en un aparato en cuyo interior
se ionizan las moléculas mediante el bombardeo con electrones que se aceleran
en un campo eléctrico para que atraviesen un campo magnético que curvara su
trayectoria, las més pesadas son menos desviadas que las menos pesadas.

1.2.1. Los gases

Las tres leyes obtenidas experimentalmente y que cumplen todos los gases,
especialmente en condiciones de altas temperaturas y baja presion son la ley
de Boyle donde pV = k; a temperatura constante, la ley de Charles donde
V/T = ko a presion constante y la ley de Gay-Lussac donde p/T = K3 a
volumen constante.

De ellas se deriva la ecuacién de los gases ideales en las que hay que incluir
el nimero de particulas del gas NV:

pV = NkT (1.1)
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i ~Muestra A
100+

i i i - Muestra B
5 5

1
g §
£ 50— E _— Muestra C
= ! = o
N £

1

i

e e e T T W oL ; ; ; ;
0 50 100 —300 -200 -100 0 100 200

Presion, en atm Temperatura, en °C

Figura 1.2: Leyes de Boyle y de Charles; debe observarse que cuando se extra-
polan las graficas de tres muestras gaesosas diferentes A, B y C, las tres rectas
cortan el eje de temperaturas a -273°C, punto 0 de la escala termodindmica o
absoluta de temperatura.

que responde a las hipdtesis de la teoria cinético corpuscular de los gases: el

tamano de las particulas es sensiblemente inferior a la distancia entre ellas, las
particulas siempre estdn en movimiento, sus choques son eldsticos, y la energia
cinética media es proporcional a la temperatura absoluta. Unas hipétesis que
explican el comportamiento de la presiéon de una mezcla de gases, recogido en la
ley de las presiones parciales enunciada por Dalton: la presién de una mezcla de
gases es igual a la suma de las presiones parciales de cada uno de los componentes
individuales de la mezcla gaseosa.

Temperatura mas baja

Temperaturamas alta

Fraccion de las moléculas con

~

Energia cinética de las moléculas ---—=

una energia cinética dada- - - ==

Figura 1.3: Distribucion de las energias cinéticas de las moléculas de un gas,
segin la teoria cinético-molecular. Las energias cinéticas promedio se indican
mediante trazos. A medida que aumenta la temperatura, la energia cinética
promedio de las moléculas aumenta; no obstante, a cualquier temperatura, una
porciéon de las moléculas puede tener velocidades muy altas.

El ntimero de particulas de un gas es igual al cociente entre la masa del
gas y la masa de una sola particula expresadas en gramos, légicamente se ob-
tiene un numero enorme que puede simplificarse al introducir una magnitud
macroscépica llamada mol que es la cantidad de sustancia (n) que contiene una
masa igual a su masa atémica o molecular expresada en gramos, por ejemplo 1
g de hidrégeno equivale a 1 mol de atomos de hidrégeno, 18 g de agua equivalen



1.2. MASAS ATOMICAS Y FORMULAS EMPIRICAS 11

a 1 mol de moléculas de agua. Si la masa no coincide con la masa atémica o mo-
lecular, para obtener el niimero de moles se aplica la siguiente expresién, donde
m representa la masa expresada en gramos y M la masa atémica o molecular de
la sustancia en cuestién: m

n=4r (1.2)

Resulta entonces que un mol de gases diferentes contienen el mismo nimero
de particulas designado por N4 en honor a Avogadro, dicho de otra forma
para obtener 1 g de atomos de hidrégeno deben reunirse un N4 de dtomos de
hidrégeno, lo mismo ocurre para el agua ya que un N4 de moléculas de agua
darfan lugar a 18 g de agua. Y si el nimero de moles es diferente a la unidad el
numero de particulas que contiene viene dado por N =n - N4 que se sustituye
en la expresién (1.2.1) y se obtiene pV = nN4kT; experimentalmente se obtiene
que para 1 mol de un gas donde la presién se mide en atmosferas, el volumen en
litros y la temperatura en kelvin, el producto N4 - k vale 0,082057, que recibe el
nombre de la constante de los gases ideales, designada por R. La buisqueda del
valor del nimero de Avogadro comienza con un célculo aproximado obtenido
por Loschmidt en 1865, y seguida por otros cientificos como Lord Rayleigh en
1899 o Einstein en 1901, siendo en la actualidad el valor aceptado siguiente:

Na = 6,022 -10% mol~*

siendo k la constante de Boltzman cuyo valor es 1,3805 - 10723 unidades inter-
nacionales. De forma que la ecuacién de los gases se escribe de nuevo asi:

pV =nRT (1.3)

Ejemplo 1 Calcula el volumen que ocupa un mol de cualquier gas en
condiciones normales, 0°C y 1 atm.

Se sustituyen las letras por sus valores en la ecuacion de los gases (1.3):
1V =1-0,082057 - 273
obteniéndose 22,4 litros aproximadamente.

Actualmente las masas atémicas de los elementos relativas se refieren a la
doceava parte de la masa del 4&tomo de carbono 12, 2C, definiéndose una nue-
va magnitud la unidad de masa atémica, llamada también constante de masa
atémica:

m(12c)
12

La masa atémica absoluta del is6topo de carbono 12 es:

=1lu=1,66-10"%g

m(*2C) = 12u = 12u(1,66 - 1072*g/u) = 1,993 - 10~ 3¢
siendo el niimero de atomos de carbono necesarios para tener 12 g de carbono

la solucién de la siguiente expresion:

12¢g

N=—""" __ —6022-10%
1,993-10-23¢g
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que coincide con el nimero de Avogadro. Por definicién ese ntimero de
particulas o unidades de entidades recibe el nombre cantidad de sustancia, cuya
unidad es el mol. Un mol de cualquier sustancia es la cantidad de sustancia que
contiene el mismo nimero de unidades elementales que 12 g de carbono.

Por conveniencia se utiliza el término entidad elemental para referirse tanto
a una particula (d4tomo, molécula, i6n, etc) como a una unidad férmula que
se refiere a un grupo de particulas coincidentes con una férmula. La masa de
un entidad elemental puede expresarse de cualquiera de las siguientes formas
tomando como ejemplo el dtomo de oxigeno:

masa atémica relativa M,.(0) = 16 M,.(0) = 16m1(20)
masa atémica M(O) = 16u
masa molar M(O) = 16g/mol

El estudio de los gases permitié conocer la masa de las particulas del mismo,
si es un gas monoatémico se obtiene su masa atémica y si es una gas cuyas
particulas son la combinacién de varios dtomos se obtiene la masa molecular.
Esto es posible al aplicar la ecuacién de los gases (1.3) ya que en el laborato-
rio es facil medir la masa de una muestra de gas, encerrarlo en un recipiente
de una capacidad determinada o volumen bajo una presiéon conocida y a una
temperatura controlada.

Ejemplo 2 Calcula la masa molecular de una muestra de gas metano si
a la presion atmosférica y a la temperatura de 25°C una muestra de 5 g
ocupa un volumen de 7,636 litros.

En la ecuacidn de los gases se sustituye n por el cociente m/M, donde m
representa los 5 g del gas y M la masa molar:

5
17,636 = —0,082-298
) M’

al despejar M se obtiene 16 g/mol, que indica que la masa molecular re-
lativa del metano es 16.

1.2.2. Obtencion de formulas empiricas conocidas las ma-
sas atémicas

Una vez que se conoce la proporcién en masa de cada uno de los elementos
que forman una combinacién asi como las masas atomicas relativas de los mismos
puede obtenerse la férmula empirica de dicho compuesto. La proporciéon en masa
de cada elemento suele expresarse mediante un porcentaje que es equivalente a su
masa por cada cien gramos del compuesto, por ejemplo el nitréogeno representa
el 82,35% en masa en el amoniaco que es equivalente a decir que en por cada
100 g de amoniaco hay 82,35 g de nitrégeno.

El procedimiento para la obtencion de una férmula empirica conocida la
proporcién en masa y las masas atomicas de cada uno de los elementos es el
siguiente:

1. se divide la masa en gramos por la masa atémica relativa de cada elemento,
asi se obtiene el niimero de moles de cada elemento en la combinacion,
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2. el nimero de moles multiplicado por N4 da el niimero de atomos de cada
elemento en la combinacién por cada 100 g,

3. se dividen por el menor y los cocientes representan la proporcién atémica

Ejemplo 3 En el amoniaco la proporcion en masa del nitrégeno es 82,35 %
y la del hidrégeno de 17,65 %, ;cual es la férmula empirica de esta com-
binacion sabiendo que la masa atémica relativa del nitrégeno es 149

La informacidn dada es equivalente a decir que en 100 g de amoniaco hay
82,35 g de nitrégeno y 17,65 g de hidrégeno, con los que se obtiene el
numero de moles de cada elemento presentes en 100 g de amoniaco:

82,35
14
siendo entonces el numero de dtomos de nitrégeno e hidrégeno:

17,65

=5,88ny = = 17,65

nN =

ny =95,88-Na ng =17,65- Ny

dos operaciones que no hace falta realizar porque se aprecia que hay menos
dtomos de nitrégeno que hidrdégeno, dividimos por el nimero mds pequeno:

588-Na . 17,65 -Na _
5,88-Na 5,88 -Na

la proporcion atémica es 1 dtomo de nitrégeno por cada 8 dtomos de
hidrégeno, representado por la férmula empirica N Hs.

En el caso de que se conozca por algin procedimiento experimental la masa
molecular de una sustancia y la férmula empirica, puede conocerse su férmula
molecular ya que se cumple que la masa molecular es siempre un miltiplo entero
de la masa formular (masa de la férmula empirica).

Ejemplo 4 Encuentra la formula molecular de un hidrocarburo cuya formu-
la empirica es CHs y su masa molecular es 30.

Como la masa molecular siempre es un maultiplo entero de la masa for-
mular, y en este caso la primera tiene un valor de 30 y la sequnda de 15,
se deduce que la molécula es C3Hg.

1.3. Calculos estequiométricos

La estequiometria se encarga de las relaciones cuantitativas de las reacciones
quimicas, describe los cdlculos de masas atémicas y moleculares, la determina-
cion de las férmulas empiricas de compuestos y las relaciones de masa entre
reactivos y productos de una reaccién quimica.

Las reacciones quimicas son descritas mediante ecuaciones quimicas, por
lo tanto una ecuacién quimica describe el significado de una reaccién tanto
cualitativo como cuantitativo, no sélo expresa qué sustancias intervienen en el
proceso sino que informa de las masas involucradas (y voltimenes en el caso de
gases), sin embargo no ofrecen ninguna pista sobre la evolucién o mecanismo de
la misma.
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coeficientes
estequiométricos

(g) 7 ™ CO, (g) + 2 H,O (g)

\:‘\ / 2 H\—R___‘_
simbolos y formulas simbolos y formulas
reactivos productos

CaCoO, (s) —» (g) + CaO (s)

I /

estados de agregacion:
(s) sclido, (1) liquido
(g) gas. (ac) disolucién acuosa,

Para poder realizar cdlculos estequiométricos la ecuacién quimica debe estar
ajustada, es decir que a ambos lados de la flecha haya el mismo ntmero de
atomos de cada elemento y para ello se eligen los coeficientes estequiométricos
con la condicién de no variar las férmulas de las sustancias que intervienen. Los
coeficientes estequiométricos de una ecuacién quimica ajustada representan el
ntimero de moles presentes en la reaccion.

Ejemplo 5 Ajusta la reaccion entre los gases metano CHy y oxigeno O2
que cuando se da la combustion se obtiene los gases didrido de carbono
CO2 y agua H20

Se escribe la ecuacion quimica sin ajustar:
CHa(g) + O2(g9) = CO2(g) + H20(9)

para su ajuste se empieza por colocar un 2 al agua y asi se tienen los
cuatro dtomos de hidrdgeno, de esta forma hay también cuatro dtomos
de oxigeno en los productos por ello se coloca un 2 al oxigeno, y como el
carbono tiene un dtomo tanto en los reactivos como en los productos la
ecuacion ajustada es:

CH4(g) + 202(9) — OOz(g) + 2H20(g)

Ejemplo 6 Calcula la masa de agua que se obtiene de la combustion de
100 g de metano descrita en el ejemplo anterior.

Tras la consulta de la tabla periddica se obtienen los siguientes masas
molares del metano y del agua:

M(CHy)=12+4-1=16 g/mol M(H;0) =2-1+ 16 = 18 g/mol

La ecuacion ya ajustada informa que por cada mol de metano se obtienen
2 moles de agua, que por cada 16 g de metano se obtienen 36 g de agua,
por lo tanto con 100 g de metano se obtendrdn x g de agua:

16 _ 100
36 z
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de donde se obtiene que la masa de agua es 225 g.

1.3.1. Pureza de un reactivo, rendimiento de una reaccién
y reactivo limitante

La obtencién de productos en una reaccién puede verse afectada por la pu-
reza de los reactivos y por el rendimiento de la misma; las sustancias naturales
o preparadas como reactivos contienen impurezas que no intervienen en la reac-
cién, se clasifican segin su grado de pureza como reactivos de pureza comercial,
quimicamente puros y de analisis; las condiciones que rodean una reaccién ponen
limite a la formacién de productos aunque hayan reactivos en cantidad suficien-
te para continuar con la reaccion, condiciones que influyen en el rendimiento.
En algunas ocasiones la reaccién se detiene porque uno de los reactivos se ha
consumido totalmente, reactivo que recibe el nombre de limitante, que sucede
cuando se mezclen cantidades arbitrarias de masas de reactivos.

Ejemplo 7 Calcula las masas de NaNO2z y de las impurezas presentes
en 58,3 g de un nitrito de sodio del 99,4 % de pureza.

El 99,4 % de la masa del nitrito es NaNO2 y el 0,6 % impurezas, por lo
tanto al multiplicar la pureza por la masa se obtiene la masa de NalNQO2
que resulta ser de 57,95 g mientras que las impurezas son el resto, 0,35 g.

Ejemplo 8 Calcula la masa de amoniaco N Hs que puede obtenerse a
partir de 77,3 g de N2 y 14,2 g de Hs.

En esta reaccion se han mezclado cantidades arbitrarias de sustancias
como reactivos y es posible que una de ellas se consuma antes que la otra
convirtiéndose en el reactivo limitante, para saber si el limitante es el
nitrégeno o el hidrégeno se procede a convertir a moles las masas de los
reactivos:

77,3 14,2
28 = 2,76 mol n(Hz) = 5

n(Nz) = =7,1 mol

se escribe la ecuacion que representa esta reaccion y se ajusta:
N2(g) + 3H2(g) — 2N Hs(g)

que informa que reaccionan 1 mol de nitrégeno con 8 moles de hidrégeno
y en este caso se tienen inicialmente 2,76 moles de nitrégeno que deberian
reaccionar con el triple, es decir con 8,28 g de hidrdgeno, pero como so-
lamente hay 7,1 mol de hidrdigeno se convierte en el reactivo limitante.
Por lo tanto esto permite afirmar que se consumird todo el hidrégeno y
que sobrard nitrégeno, por lo que la cantidad de amoniaco obtenido se
calculard a partir de la cantidad del reactivo limitante. Por cada 3 moles
de hidrdégeno se obtienen 2 moles de amoniaco, es decir por cada 6 g de
hidrégeno se obtienen 34 g de amoniaco, en este caso por cada 14,2 g de
hidrégeno se obtienen x g de amoniaco:

6 14,2
34

siendo la masa obtenida 80,47 g de amoniaco.
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1.3.2. Disoluciones

Una disolucién es una mezcla homogénea a nivel molecular, donde el soluto
(sélido, liquido o gas que se disuelve) se dispersa en forma de pequenias particulas
en el disolvente (generalmente un liquido).

Existen disoluciones gaseosas, liquidas y s6lidas. Entre las gaseosas destacan
las mezclas de gases es decir la disolucién de un gas en otro, entre las sélidas
destacan las aleaciones metdlicas, la disolucién de un sélido en otro sélido; y las
liquidas son igualmente de importantes la disolucién de gases en liquidos como
el 4cido clorhidrico, la disolucién de liquidos en liquidos como el alcohol en agua
o la gasolina, la disolucién de sélidos en liquidos como sal en agua.

Las formas de expresar una concentracién son muy variadas, pero existe una
aconsejable que es la concentraciéon molar cp; o molaridad porque relaciona la
cantidad de sustancia quimica del soluto con el volumen de la disolucién, cuya
unidad es mol/l que se abrevia por M; por ejemplo una disolucién 0,5 M de
amoniaco en agua indica que hay 0,5 moles de amoniaco por litro de disolucién.

cr = —

Moy
Ejemplo 9 Se prepara una disolucién con 127 g de alcohol etilico Co HsOH
en agua suficiente para obtener 1,35 litros de disolucion. Determina la
molaridad de esta disolucion.

La masa molar del alcohol etilico es de 46 g/mol que permite conocer el

numero de moles que contiene:

127
n = VT 2,76 mol

de donde la molaridad de la disolucion es:

2,76
1,35

cm = 2,04 mol/l

es decir se obtiene una disolucion 2,04 M en alcohol.
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1 13
1 H
H He
10079 3 15 14 15 15 17 40026
2 4 5 6 T £ a 10
Li EBe B C N [s] F Ne
6.941 | 50182 10511 | 12011 | 14007 | 15999 | 18995 | £0.130
11 1 12 14 15 16 17 18
Na Mg Al 5i P 5 [ Ax
22.900 | 24303 3 4 3 3 T g Ed 10 11 12 6950 | 28086 | 0974 | 32065 | 35433 | 30948
19 0 il i i3 iq i3 EL E7 8 = 30 31 3 Ex3 4 33 36

K Ca Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Er Er
30008 | 40075 | 44956 | 47867 | 50043 | 51996 | 54935 | 55845 | 58933 | SB605 | 63546 | 65400 | 60723 | TiAd | T4k | 706 | Tom04 | 23793

37 38 39 40 41 4 4 44 43 4 41 42 9 0 51 52 53 54
Rh S Y A | Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn 5h Te I He
gsd6e | 9761 | seo0s | oliid | oroos | ospa | (98 | 10007 | 10001 | 106ap | 07ET | 1lpdl | 1lase | 11271 | 12176 | 7e0 | mepo | 13120
55 56 s171 | TR 73 74 75 6 7 3 9 30 3l [ 83 &4 83 36
Cs | Ba * Hf Ta w Re | Os Ir Pt Au | Hg TL | Pb Bi Po At | Rn
12291 | 127.32 17240 | 19005 | 1a324 | 18621 | 10022 | 1ozi: | 19508 | 10607 | 20050 | 2043% | sora | aomoe | ooy | celoy | ez
37 33 | 89-103 | 104 105 106 07 | 108 109 0 | 111 e | 113 [ 14 115 116 113
Fr Ra # R Db | Sg EBh | Hs Mt | Ds | Rg | Uub | Uut | Uug | Uup | Uuh Uuo
(@23 | (a6 el | ceeey | eesy | ceedy | camm | oceeey | cesly | caT) | (eas) | e | ess) | ceed) | e (294

* Lanthanide [ 58 s | 60 i1 6 | 62 | o4 65 66 o7 s | e | 0 | 7

SETIES La Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Th Ho Er Tm | Yhb Lu
12591 | 14018 | 14001 [ 14424 | (145) | 15036 [ 15106 | 15725 | 15893 | 16250 | 16493 | 16726 | 16s93 | 173.04 [17407

# Actinide a9 20 91 % 93 94 93 96 97 98 99 100 101 L0z 103

series Ac Th Pa u Np Pu [ Am | Cm | Bk Cf Es Fm | Md No Lz

(22T) | 23204 | 23104 | 23003 | (23T) | (244) | g243) | (24T | (24T | (28510 | (B52) | (25T | (2590 | (zsen | Ci6P)

Figura 1.4: Tabla periodica de los elementos
(http://www.chem.qmul.ac.uk/iupac/AtWt/table.html): Esta versién de
la tabla periddica se basa en las recomendaciones de la Commission on the
Nomenclature of Inorganic Chemistry y publicadas en IUPAC Nomenclature
of Inorganic Chemistry, Recommendations 1990. Las masas atomica estan
acotadas a cinco cifras significativas. Para valores mas precisos véase la tabla
de valores recomendados de 2001 (ver Pure Appl. Chem., 2003, 75, 1107-1122).
Los nombres de los elementos 104-109 fueron aceptados en 1997 (ver Pure Appl.
Chem., 1997, 69, 2471-2473). Para elementos con nicleos inestables la masa del
is6topo de mayor vida media ha sido acotado entre corchetes. Sin embargo tres
de dichos elementos (Th, Pa, and U) tienen una composicién isotépica terrestre
caracteristica, y para ellos se ha tabulado sus pesos atémicos. Los nombres de
los elementos 112 a 114 son provisionales y se basan en las recomendaciones
de 1978 (ver Pure Appl. Chem., 1979, 51, 381-384). El simbolo aprobado para
el elemento 110 (ver Pure Appl. Chem., 2003, 75, 1613-1615) y el nombre
aprobado para el elemento 111 (ver Pure Appl. Chem., 2004, 76, 2101-2103)
son incluidos. Version World Wide Web preparada por G. P. Moss, Department
of Chemistry, Queen Mary University of London, Mile End Road, London, E1
4NS, UK g.p.moss@gmul.ac.uk.
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12.

CAPITULO 1. ESTEQUIOMETRIA
Ejercicios
Mol
Calcula la cantidad de sustancia que representan 294 g de acido fosférico

H3PO,. ;Cudntas moléculas hay del acido? ;y cudntos atomos hay de
cada elemento. Consulta las masas atomicas de cada elemento en la tabla.
(R: 1,807-10%* moléculas del 4cido, triple de hidrégeno, igual de fésforo y
cuddruple de oxigeno)

. Calcula el nimero de moles que hay en 44,5 g de Al>Os3. Idem de Fe.

Consulta las masas atémicas de cada elemento en la tabla. (R: 0,436 y
0,797 mol)

Calcula el ntimero de moles que hay en 2 g de AgCl: a) de unidades
elementales AgCl, b) iones de Ag™ y c) iones de Cl~, consultando sus
masas atémicas relativas en la tabla. (R: 0,014 mol)

Calcula la masa de un dtomo de silicio sabiendo que su masa atémica
relativa es 28,1. (R: 4,67 - 10723 g)

Calcula la masa molar de las siguientes sustancias tras consultar sus masas
atémicas en la tabla: HyOs2, H3504, CaCOs y CaSOy4 - 2H20. (R: 98

g/mol, ...)

Calcula los moles de gas cloro Cls que hay en 30 litros del gas medidos en
condiciones normales. (R: 1,34 mol)

Calcula el volumen ocupa en condiciones normales 10 g de nitrégeno, sa-
biendo que la masa molar del gas nitrégeno 28 g/mol? (R: 8 L)

;,Qué masa tienen 3 litros de diéxido de carbono medidos en condiciones
normales, sabiendo que la masa molecular relativa es 447 (R: 5,89 g)

Calcula la masa molar del diéxido de azufre SO5 si 2 litros del mismo
pesan 5,72 g en condiciones normales. (R: 64 g/mol)

Gases

Una muestra de gas hidrégeno ejerce una presiéon de 0,98 atm cuando
estd confinada en una ampolla de 2,00 1 de volumen. Una espita conecta
la ampolla con otra de 5,00 1 en la cual se ha hecho el vacio total. Cuando
se abra la espita, jcudl serd la presién en ambas ampollas? (R: 0,28 atm)

Un globo lleno de helio tiene un volumen de 1,60 1 a una presién de 1,00
atm y a 25 °C. ;Cuadl sera el volumen del globo si se enfria en nitrégeno
liquido hasta -196°C (manteniendo constante la presién). (R: 0,41 L)

Una muestra de helio ocupa un volumen de 10,0 I a 25°C y 850 mmHg de
presién. ;Qué volumen ocupara en condiciones normales 1 atm y 0°C? 1
atm = 760 mm Hg. (R: 10,25 L)



1.4.

13

14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.

21.

22.

23.

EJERCICIOS 19

. Un matraz de 1,00 1 en el que se habia hecho el vacio se debe llenar de
CO; gas a 300°C y una presion de 500 mmHg. Para ello se introduce un
pedazo de hielo seco CO5(s) en el matraz. ;Qué masa de hielo seco se
deberfa utilizar sabiendo que su masa molar es de 44 g/mol? (R: 0,6 g)

;,Qué masa de cloruro de hidrégeno gas, HCI, se necesita para ejercer una
presién de 0,240 atm en un recipiente de 250 ml a 37°C sabiendo que su
masa molar es 36,5 g/mol? (R: 0,086 g)

El volumen molar en c.n. de un gas ideal es de 22,4 1/mol. Calcular el
volumen molar para una presién de 3,40 atm y -70°C de temperatura. (R:
4,9 L/mol)

Una muestra de 0,20 g de un gas noble ejercia una presién de 0,48 atm en
un recipiente de 0,26 1 de volumen a 27°C, ;jde cual de los siguientes gases
se trata: helio, nedn, argén, kriptén o xenén? (R: argén)

El oxigeno puede existir no sélo como moléculas diatémicas, Oz, sino tam-
bién como ozono. ;Cual es la formula molecular del ozono si a la misma
presién y temperatura tiene una densidad de 1,50 veces mayor a la del
027 Masa atémica relativa del oxigeno 16. (R: O3)

Una muestra de un gas tiene un volumen de 2,00 | y una masa de 2,57 g
a 37°C y 785 mmHg de presion. jcudl es la masa molar del gas? (R: 31,6
mol)

Un litro de gas O, otro de gas Hy y otro de Ns, originalmente a 1,00
atm, se introdujeron en un recipiente de 2,00 1 de capacidad en el que se
habfa hecho el vacio. ;{Cudl es la presién resultante si no se modifica la
temperatura? ;Cudl es la presion parcial de cada uno de los gases de la
mezcla? (R: 1,5 atm)

Una mezcla de 0,20 g de He y 0,20 g de Hs, esta contenida en una vasija
de 225 ml de volumen a 27°C. ;Cudl es la presion parcial de cada gas?
;Cudl es la presion total ejercida por la mezcla. (R: 5,47 atm ; 10,9 atm)

Formulas quimicas

(Consulta las masas atémicas relativas en la tabla periddica)

Calcula la composicion centesimal de cada una de las siguientes sustancias:
cloruro de sodio NaCl, propano C3Hg y 4cido sulfirico H2SOy. (R: para
el C3Hg 81,82 % de carbono y 18,18 % de hidrégeno)

El sulfato aménico (N Hy)2S0y se utiliza frecuentemente como fertilizante
agricola, ;cudl es el porcentaje de nitrégeno en masa en este compuesto?
{Qué cantidad de sulfato amoénico se necesita para suministrar 10,0 g de
nitrégeno? (R: 21,2% ; 47,17 g)

;Cual es la composicién elemental, expresada en porcentajes en masa,
de cada una de las siguientes especies: CoHg, M gBry, NaOH, CoHgO y
CsH5NOs.
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Calcula el porcentaje de silicio que hay en el cuarzo SiOs. { Qué cantidad
de cuarzo contiene 34 g de silicio? (R: 46,67 % y 72,85 g)

(,Cudl es el porcentaje en masa del azufre en el compuesto Sb 537 { Qué can-
tidad de azufre hay en 28,4 g del compuesto? ;Qué masa del compuesto
contiene 64,4 g de azufre? (R: 8,0 g ; 227,8 g)

Calcula la composicién centesimal del agua. ; Cuanta agua puede obtenerse
con 200 g de hidrégeno? (R: 11.11 % de hidrégeno y 88,88 % de oxigeno;
1800 g)

El sodio se obtiene de la sal comun NaCl, ;qué porcentaje representa el
sodio en esta sal? jcudnto sodio se obtiene por cada kilogramo de sal? (R:
39,31 %; 393,1 g)

Si la composicién centesimal de un determinado compuesto es 87,5 % de
nitrégeno y 12,5 % de hidrégeno, determina la férmula empirica. Si ademés
se conoce que la masa relativa es 32, jcual es su férmula molecular? (R:
NHQ; N2H4)

Un compuesto contiene un 7,00% de carbono y un 93,00 % de bromo,
jcudl es su férmula empirica? (R: CBry)

Un mineral de pirita tiene la siguiente composicién centesimal 46,7 % de
hierro y 53,3 % de azufre, jcual es su férmula empirica? (R: FeSs)

Un hidrocarburo cuya composicién centesimal es 82,75% de carbono y
17,25 % de hidrégeno y una masa molecular relativa de 58, jqué férmulas
empirica y molecular tiene este hidrocarburo? (R: CoHs; CyHp)

El anélisis de un compuesto dio 56,50 % de potasio, 8,69 % de carbono y
34,81 % de oxigeno, determina la férmula empirica. (R: KoCOs)

Determina la férmula empirica de un compuesto formado por 18 % de
carbono, 2,3 % de hidrégeno y 80 % de cloro. Si su masa relativa es apro-
ximadamente 133,5, determina su férmula molecular. (R: CoH3Cl3)

Cuando se queman completamente en oxigeno 0,210 g de un hidrocarburo
(que sélo contiene carbono e hidrégeno) se recogen 0,660 g de diéxido de
carbono. jcudl es la férmula empirica del hidrocarburo? (R: C'Hy)

Una muestra de un compuesto de carbono, hidrégeno y nitrégeno se quemo en
oxigeno para dar 26,4 g de diéxido de carbono, 6,30 g de agua y 4,60 g
de di6éxido de nitrégeno. jcudl es la férmula empirica del compuesto? (R:
CeH7N)

Al calentarse en aire una muestra de 2,862 g de un 6xido de cobre rojo
reacciond para dar 3,182 g de 6xido de cobre negro. Cuando se calent6 en
hidrégeno, el 6xido de cobre negro reaccioné dejando un residuo de 2,542
g de cobre puro. jcuéales son las dos férmulas empiricas de los dos éxidos?

(R: Cuz0 ; CuO)
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37. Una muestra de sulfato de litio hidratado contiene una cantidad descono-
cida de agua. Su composicién puede expresarse por la férmula Li3SOy -
x(H20), siendo x una incégnita. Al calentar 3,25 g del sulfato de litio
hidratado se eliminé toda el agua y quedd un residuo de 2,80 g de sulfato
de litio anhidro, Li3SO,4. Calcular el valor de x en la férmula. (R: 1)

38. El andlisis de un compuesto revelé que contenfa un 21,7 % de C, un 9,6 %
de O y un 68,7% de F. jcuél es su férmula empirica y masa formular? (R:
C30F5)

39. La cafeina es un compuesto que contiene 49,5% de C, un 5,2% de H, un
28,8% de N y un 16,6 % de O en masa. ;Cudl es su férmula empirica? (R:
C4H5N>0)

40. El andlisis de la nicotina dio como resultado un contenido de 74,8 % de C,
el 8,7% de Hy el 17,3% de N en masa. La masa molar de la nicotina es de
162 g. ;Cuél es su férmula empirica y su férmula molecular? (R: Cs H; N
; CroH14N2)

41. El analisis de un compuesto de azufre y fldor dio un contenido del 70,3 %
en masa de flior. ;Cudl es la férmula empirica de este compuesto? (R:
SFy)

42. La composicién de un liquido volétil es, en masa, de un 62,04 % de carbono,
un 27,55 % de oxigeno y un 10,41 % de hidrégeno. A 100°C y 1,0 atm, 440
ml del compuesto tenian una masa de 1,673 g. Calcular la masa molar del
compuesto y su férmula molecular. (R: 116,3 g/mol ; C402H12)

Calculos estequiométricos

43. Ajusta cada una de las siguientes ecuaciones: S+0y — SOs3, CoHo+0o —
CO + H;0, NayCO3 + C’a(OH)g — NaOH + CaCO3, Na3SO4 + Hy —
NCL2S + HQO, CUQS + 02 — CUQO + SOQ, CUQO -+ CUQS — Cu + SOQ,
Cu+ H2504 — CuSO4 + H20O + SOy y B+ Si02 — Si+ B20Os.

44. Tdem con las siguientes ecuaciones: NazSO4(s) + C(s) — NaaS(s) +
COs(g), Cla(ac) + H2O(l) — HCl(ac) + HCIO(ac), PCl3(l) + H2O(l) —
H3POs(ac)+HCl(ac), NOz(g)+H20(l) = HNO3(ac)+NO(g) y MgsNa(s)+
Hy0(l) = Mg(OH)3(s) + NHs(g).

45. Calcula la cantidad de calcio que puede obtenerse de 10 g de fosfato de
calcio Caz(POy)s. (R: 3,887 g)

46. El yeso es sulfato de calcio doblemente hidratado CaSOy4-2H50 que cuan-
do se deshidrata se evapora el agua, ;qué porcentaje del peso inicial re-
presenta la pérdida de peso por la deshidratacién? (R: 21,17 %)

47. Se queman 50 g de carbono C para obtener didéxido de carbono COs,
calcula a) la masa de oxigeno O3 necesario y b) el volumen de COs, medido
en condiciones normales que se produce. (R: 133 g; 93,3 L)

48. Calcula la masa necesaria de oxigeno para que reaccione exactamente con
200 g de amoniaco, segin la reaccién: 4N H3(g) + 502(g) — 4NO(g) +
6H20(g). (R: 470,6 g)



22

49.

50.

ol.

52.

53.

54.

55.

56.

o7.

58.

59.

CAPITULO 1. ESTEQUIOMETRIA

Determina la masa de yoduro de potasio K I, yodato de potasio KIOs3 y
4cido nitrico HNOs necesarios en la reacciéon 5KI + K103 +6HNQO3 —
6K NO3 + 315 + 3H20 para producir 90 g de yodo. (R: 98,03 g, 25,27 gy
44.64 g)

El amoniaco gas reacciona con cloruro de hidrégeno gas, para formar el
cloruro aménico N H4Cl, un sélido blanco. Escribe la ecuacién ajustada
para esta reaccién y calcula la masa de cloruro de hidrégeno que reacciona
con 0,20 g de amoniaco. (R: 0,43 g)

El 4cido clorhidrico, una disolucién acuosa de cloruro de hidrégeno, reac-
ciona con una disolucién de hidréxido sédico, NaOH, para dar cloruro
sédico y agua. Escribe la ecuacién ajustada para esta reaccién. ;Qué ma-
sa de hidréxido sédico reacciona con 3,00 g de dcido? ;Cudl es la masa de
sal obtenida? (R: 3,29 g ; 4,81 g)

El 4cido fosférico H3 POy, se combina con hidréxido de calcio Ca(OH)a,
para formar agua y fosfato de calcio Cag(POy)s. Escribir la ecuacién ajus-
tada para esta reaccién y calcular la masa de Ca(OH)y que reacciona con
30,00 g del 4cido. ;Qué masa de la sal se forma? (R: 33,98 g ; 47,45 g)

El tricloruro de fésforo es un liquido incoloro que se prepara haciendo pasar
una corriente de cloro gas sobre fésforo y condensédndolo en un recipiente
seco enfriado. ;Qué masa de fésforo se necesita para preparar 100 g de
tricloruro de fésforo? (R: 22,54 g)

Escribir la ecuacién ajustada correspondiente a la reaccién del cloro gas
con diéxido de silicio (silice) y carbono, para dar tetracloruro de silicio y
monoxido de carbono. ;Qué masa de de tetracloruro puede obtenerse a
partir de 150 g de silice? (R: 425 g)

Una muestra de un 6xido de bario de composiciéon desconocida de 5,53
g de masa dio, cuando se calenté, 5,00 g de bario puro y 0,53 g de gas
oxigeno. ;Cudl es la férmula empirica del éxido de bario de composicion
desconocida? (R: BaO)

Cuando el diéxido de azufre reacciona con oxigeno y agua se forma el acido
sulfurico. ;Qué masa de oxigeno y qué masa de agua reaccionan con 0,32
g de SO2? ;Qué masa de dcido se produce? (R: 0,08 g ; 0,09 g ; 0,49 g)

El tricloruro de fésforo reacciona con agua para formar acido fosforoso y
cloruro de hidrégeno PCl3(1)+3H2O(l) — H3POs(ac)+3HCI(g). Calcula
la cantidad de dcido que se formara a partir de 30 g de tricloruro y 15 g
de agua. (R: 17,9 g)

Calcula la masa de cromo presente en 300 g de un mineral de cromo que
contiene 67,0% de cromita (cromato de hierro II) FeCrO4 y 33% de
impurezas en masa. (R: 60,77 g)

El trimetilbenceno (mesitileno) CoH1s se obtiene con bajo rendimiento a
partir de la acetona C'3 HgO en presencia de acido sulfurico segun la reac-
cion 3C3HgO — CoHys + 3H20. Determina el rendimiento si se obtienen
13,4 g de mesitileno a partir de 143 g de acetona. (R: 13,6 %)
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Un compuesto de férmula AH y masa molar de 231 g/mol reacciona con
otro de férmula BOH de masa molar 125 g/mol, y se obtiene el compuesto
AB. En una preparacién de AB se obtienen 2,91 g de este producto a partir
de 2,45 g de AH. Determina el rendimiento de la reaccién. (R: 81,2 %)

Calcula la cantidad maxima que se puede formar de fosfato de calcio
Ca3(POy), a partir de 7,4 g de hidréxido de calcioCa(OH )s y 9,8 de dcido
fosférico H3 POy segun la reaccién 3Ca(OH)a+2H3 POy — Caz(POy4)2+
6H>0. (R: 10,3 g)

Se quema sulfuro de hidrégeno H.S con oxigeno segin la reaccion 2H2S(g)+
302(g9) = 2H20(g) + 2502(g). Determina el volumen (CN) necesario de
oxigeno para quemar 40 litros de sulfuro de hidrégeno. Calcula el volumen
(CN) obtenido de diéxido de azufre. (R: 60 L; 40 L)

Determina la masa de cloruro de aluminio formado y la masa de aluminio
o de 4cido clorhidrico que queda inalterada cuando se hacen reaccionar
2,70 g de aluminio con 4,00 g de acido, sabiendo que en la reaccion se
obtiene también gas hidrégeno. (R: 1,7 g de Al inalterado)

Se tiene una disolucién de concentracién 0,693 mol/l en HC! y para una
determinada reaccién se necesitan 0,0525 mol de HCI, ;qué volumen de
disolucién debe cogerse? (R: 0,0758 1)

Calcula la masa de etanol C H3 —C H>OH hay en 250 ml de una disolucién
0,10 M. (R: 1,15 g)

Calcula la molaridad de una disolucién de Ba(OH )3 - 8H20 que contiene
280 g del compuesto en 900 ml de disolucién. (R: 0,986 M)

Se prepara un disoluciéon anadiendo agua a 41,85 ml de CoHsOH hasta
un volumen de 100 ml. Si se sabe que la densidad del alcohol etilico puro
es 0,7851 g/ml jcual es la molaridad de la disolucién? (R: 7,14 M)

Al evaporar 20 ml de una disolucién de clorato de potasio KCIlOj3 se
obtiene una residuo seco de sal de 1,45 g. Calcula la concentracién molar
de la disolucién. (R: 0,6 M)

Una disolucién de acido sulfurico concentrado tiene una densidad de 1,836
g/ml y una riqueza del 98 %. Calcula la masa de dcido que hay en 100 ml
de la disolucién concentrada. (R: 180 g)

Determina la molaridad de una disoluciéon de acido nitrico H NO3 prepa-
rada al diluir, hasta 500 ml, 32 ml de un acido concentrado cuya densidad
es 1,42 g/ml y una riqueza de 69,5 % en masa. (R: 1 M)

Calcula el volumen necesario de acido clorhidrico HCl concentrado de
36 % en peso y una densidad de 1,18 g/ml para preparar 1 litro de disolu-
cién 2 M. (R: 171,6 ml)

Se mezclan 3,65 litros de NaC'l 0,105 M con 5,11 litros de NaCl 0,162 M.
Si se supone que los volumenes son aditivos, es decir, que el volumen de
la mezcla es 8,76 litros, jcual es la concentraciéon molar de la disoluciéon
final? (R: 0,138 M)
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1.5. PAU: Problemas

1. El 4cido sulfurico concentrado reacciona con yoduro de hidrégeno forméndo-
se yodo, sulfuro de hidrégeno y agua. En un recipiente adecuado se colocan
10 mL de &cido sulfirico de densidad 1’72 g/mL y riqueza 92% y 200 g
de yoduro de hidrégeno.

a) Escribe la reaccién indicando el reactivo limitante.

b) Calcula la masa de yodo que se obtendra en la reaccién.
Datos: Masa molecular del dcido sulfirico 98’00. A, (I) = 126'90.

2. El estano metdlico (s6lido)reacciona con el dcido nitrico formdndose diéxi-
do de estafio (sélido), diéxido de nitrégeno (gas) y agua (liquida). En un
recipiente adecuado se colocan 5 g de estano con acido nitrico concentrado
€1l exceso.

a) escribe la ecuacién ajustada de la reaccién correspondiente.
b) calcula el volumen de gas que se recogerd medido a 700 mmHg y
25°C.

Datos: A.(H) =1; A,.(N) = 14; A,.(O) = 16; A, (Sn) = 118'7; latmdsfera=
760mmH g; constante de los gases ideales R = 0'082atm - L- K~ ! -mol~!.

3. Una disolucién acuosa de cido clorhidrico (HC1), al 20 % en masa, posee
una densidad de 1’056 ¢ - cm 3. Calcular
a) La molaridad.

b) La fraccién molar de soluto.
Datos: Masa atémica: H : 1; 0 : 16;Cl : 35'5.

4. La pirita es un mineral cuyo componente mayoritario es el sulfuro de hierro
(IT). La tostacién de la pirita (calentamiento a alta temperatura) da lugar
a 6xido de hierro (III) y diéxido de azufre, de acuerdo con la reaccién (no
ajustada):

FeS(s) + 02(g) — Fez03(s) + S02(g)

Calcule:

a) La pureza de una cierta muestra de pirita si la tostacién de 5’765 g
produce 4’357 g de FesOs.

b) Finalmente el diéxido de azufre obtenido se utiliza en la sintesis del
acido sulfurico de acuerdo a la reaccién (no ajustada):

S02(9) + O2(g) + H20(1) — H2504(1)

Calcule el volumen de aire (20 % O3 y 80 % de N») medido a 10°C y
810 mmHg necesario para producir una tonelada (1Tm) de HoSOy

Datos: masas atémicas: H : 1;C : 12;0 : 16;S : 32;Fe : 55’8, R=
0'082atm.L/(mol.K)
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5. Un compuesto orgénico A contiene el 81’8 % de C y el 18'19% de H.
Cuando se introducen 6’58 gramos de dicho compuesto en un recipiente
de 10 litros de volumen a 327 °C se alcanza una presiéon de 560 mmHg.
Calcule:

a) La férmula empirica del compuesto A.
b) La férmula molecular del mismo compuesto.

¢) El nombre del compuesto.
Datos: Masas atémicas: H : 1;C : 12. R= 0'082atm - L - mol™! - K~ L.

6. El andlisis centesimal de cierto acido orgénico dio el siguiente resultado:
C = 4000% H = 6'66% O = 53'34% Por otra parte, 20 gramos de
este compuesto ocupan un volumen de 11 litros a la presién de 1 at y
temperatura de 400 K.

a) Determinar la férmula empirica del acido.
b) Determinar su férmula molecular.

¢) Nombrar el compuesto.

7. Un compuesto estd formado por C,;H,0 y su masa molecular es 60 g/mol.
Cuando se queman 30 g del compuesto en presencia de un exceso de
oxigeno, se obtiene un nimero igual de moles de diéxido de carbono (COs)
y de agua. si sabemos que el didxido de carbono obtenido genera una pre-
sién de 2449 mm de Hg en un recipiente de 10 litros a 120°C de tempera-
tura:

a) Determinar la férmula empirica del compuesto.

b) Escribir la férmula molecular y el nombre del compuesto.

Datos: masas atémicas C:12; O:16; H:1. R=0'082 atm - L - mol™! - K1,
latm = 760mmHg.

8. Un compuesto A presenta la siguiente composicién centesimal: C=85,7 %,
H=14,3%. De otra parte, sabemos que 1,66 gramos del compuesto A ocu-
pan un volumen de 1 litro, a la temperatura de 27°C, siendo la presién de
trabajo de 740 mmHg. Determinar a) su férmula empirica, b) su férmu-
la molecular y c) si un mol de A reacciona con 1 mol de bromuro de
hidrégeno, se forma el compuesto B; formula y nombra los compuestos A
vy B.

Datos: Masas atémicas: H:1; C:12. R=0,082 atm L mol 'K~!. 1 atm =
760 mmHg.

9. El agua oxigenada es una disolucion acuosa de perdxido de hidrégeno
H505. Se dispone en el laboratorio de una disolucién de HoO5 al 33% en
peso cuya densidad es 1’017 g/ml. Calcula:

a) la molaridad de la disolucién,
b) las fracciones molares de HyO5 y H5O,

¢) el volumen de esta disolucién que debe tomarse para preparar 100
ml de una disolucién cuya concentracién final sea 0’2 M.
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Datos.- Masas atémicas: H:1; O:16.

El carburo de silicio SiC' o carborundo es un abrasivo de gran aplicacion
industrial, se obtiene a partir de de SiO2 y carbono segun la reaccién:

Si02(s) + 3C(s) = SiC(s) +2CO0(g)
Calcula:

a) la cantidad de SiC (en toneladas) que se obtendria a partir de una
tonelada de SiOs cuya pureza es del 39 %,

b) la cantidad de carbono (en kg) necesaria para que se complete la
reaccién anterior,

¢) el volumen de CO (en m?®) medido a 20°C y 705 mm de Hg producido
como consecuencia de la reacciéon anterior.
Datos: masas atémicas: C=12; O=16; Si=28; 1 atm = 760 mm de
Hg; R = 0,082 atm-L/mol-K.

Un compuesto orgdnico presenta la siguiente composicién centesimal: C=58,5 %,
H=4,1%, N=11,4% y O=26 %. Por otro lado se sabe que 1,5 g de dicho
compuesto en fase gaseosa a la presion de 1 atm y a la temperatura de

500 K ocupan un volumen de 500 ml. Determina:

a) la férmula empirica de dicho compuesto,
b) su férmula molecular.

Datos: masas atémicas: H=1; C=12; N=14; 0=16. R=0,082 atm-L/mol-K.

Cierto hidrocarburo gaseoso tiene un 81,82 % de carbono y el resto es
hidrégeno. Sabiendo que un litro de este gas a 0°C y 1 atm de presion
tiene una masa de 1,966 g, determinar:

a) su férmula empirica
b) su férmula molecular
¢) la férmula molecular de este compuesto

Datos: masas atémicas: H: 1, C: 12. R=0,082 atm L mol~! K~!

Un compuesto organico contiene C, H y O. Por combustién completa de
0,219 g de este se obtienen 0,535 g de diéxido de carbono y 0,219 g de
vapor de agua. En estado gaseoso, 2,43 g de este compuesto ocupan 1,09
L a la temperatura de 120°C y a la presién de 1 atm. Determinar:

a) la férmula empirica del compuesto (0,8),

b) su férmula molecular (0,6),

¢) citar al menos dos compuestos compatibles con la férmula molecular
obtenida (0,6).
Datos: masas atémicas: H:1, C:12, O:16. R = 0,082 atm-Lmol ' K1

Las lamparas antiguas de los mineros funcionaban quemando gas aceti-
leno (etino) que proporciona una luz brillante. El acetileno se producia
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al reaccionar agua (se regulaba gota a gota) con carburo de calcio CaCy,
segun la reaccion:

CaCs(s) + 2H20(l) — CoHa(g) + Ca(OH)a(s)
Calcula:
a) La cantidad de agua (en gramos) que se necesita para reaccionar con

50 g de carburo de calcio del 80 % de pureza (1).

b) El volumen de acetileno (en L) medido a 30°C y 740 mmHg producido
como consecuencia de la anterior reaccién (0,5).

¢) La cantidad en gramos de hidréxido de calcio producida como con-
secuencia de la anterior reaccién (0,5).

Datos: masas atémicas.- H: 1; C: 12; O: 16; Ca: 40. R = 0,082 atm -
Lmol='K~!. 1 atm = 760 mmHg.

15. Cierto compuesto organico contiene, C, H y O y cuando se produce la
combustién de 4,6 g del mismo con 9,6 g de oxigeno, se obtienen 8,8 g
de diéxido de carbono y 5,4 g de agua. Ademads, se sabe que 9,2 g de
dicho compuesto ocupan un volumen de 5,80 L. medidos a la presion de
780 mmHg y 90°C. Determina:

a) la férmula empirica del compuesto (1)
b) la férmula molecular de este compuesto (0,5)
¢) nombra dos compuestos compatibles con la férmula molecular obte-
nida (0,5)
Datos: masas atémicas.- C=12; H=1; O=16

16. El andlisis quimico del agua oxigenada (perdéxido de hidrégeno), se realiza
disolviendo la muestra en acido sulfurico diluido y valorando con una diso-
lucién de permanganato potésico, segun la siguiente reaccién no ajustada:

H3504(ac)+K MnOy(ac)+Hz02(ac) — MnSO4(ac)+02(g)+K2504(ac)+H0(1)

A una muestra de 25 mL de agua oxigenada se le anaden 10 mL de &cido
sulfurico diluido y se valora con permanganato potasico 0,02 M, gastandose
25 mL de esta disolucion.
a) Escribe la ecuacién ajustada de esta reaccién. (0,6 puntos)
b) Calcula la molaridad de la disolucién de agua oxigenada. (0,6 puntos)
¢) {Qué volumen de oxigeno, medido a 0 °C y 1 atm de presién, produce
la reaccién? (0,8 puntos)
DATOS: R = 0,082 atm - L - K~' - mol™!

17. En condiciones adecuadas el clorato potasico, KClOs, reacciona con el
azufre segun la siguiente reaccién no ajustada:

KClO3(s) + S(s) — KCl(s) + SO0x(g)

Se hacen reaccionar 15 g de clorato potasico y 7,5 g de azufre en un
recipiente de 0,5 L. donde previamente se ha hecho el vacio.
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a) Escribe la ecuacién ajustada de esta reaccién.

b) Explica cudl es el reactivo limitante y calcula la cantidad (en gramos)
de KCl obtenido.

¢) Calcula la presién en el interior de dicho recipiente si la reaccién

anterior se realiza a 300°C.

Datos: Masas atémicas: O: 16; Cl: 35,5; K: 39,1; S: 32,1; R = 0,082 atm -
L -K ' mol™L.

La urea CO(N Hs)y es un compuesto de gran importancia industrial en la
fabricacion de fertilizantes. Se obtiene haciendo reaccionar amoniaco N Hg
con diéxido de carbono C'O3, de acuerdo con la reaccién (no ajustada):

NHs +COy — OO(NHQ)Q + H50

Calcula:

a) la cantidad de urea (en gramos) que se obtendria al hacer reaccionar
30,6 gramos de amoniaco y 30,6 gramos de didxido de carbono. (1
punto)

b) La cantidad (en gramos) del reactivo inicialmente presente en exceso
que permanece sin reaccionar una vez se ha completado la reaccién
anterior. (0,5 puntos)

¢) La cantidad (en kg) de amoniaco necesaria para producir 1000 kg de
urea al reaccionar con un exceso de diéxido de carbono. (0,5 puntos)

Datos: Masas atémicas.- H=1; C=12; N=14; O=16



Capitulo 2

Termoquimica y
termodinamica

Las reacciones quimicas siempre vienen acompanadas de absorcién o des-
prendimiento de calor llamado calor de reaccién, que permite hacer una clasi-
ficacién de las mismas en exotérmicas y endotérmicas, bien que se desprenda
o se necesite energia en forma de calor para que se transformen unas sustan-
cias en otras. Esa energia que se libera o se almacena en los elementos y en los
compuestos recibe el nombre de energia quimica.

Dado que en una reaccién quimica los 4tomos se reorganizan rompiendo sus
enlaces y formando otros nuevos, parece légico suponer que la energia quimica
estd asociada a la formacién y ruptura de los enlaces quimicos.

El estudio de las variaciones de calor en las reacciones quimicas es el objeto
de la Termoquimica, incluida en la Termodinamica que estudia las transforma-
ciones energéticas.

La Termodindmica estudia la energia y sus transformaciones, concretamente
en quimica permite dar respuesta a preguntas del tipo: jpor qué se produce
una reaccion? jpor qué unas reacciones son espontaneas y transcurren en su
totalidad mientras que otras solo lo hacen parcialmente o no se producen?

2.1. Calor de reaccion.

El calor es la energia que se transfiere de un cuerpo a otro que se encuentran
a diferente temperatura hasta que consiguen el equilibrio térmico, es decir la
misma temperatura; el calor se mide en julios (J). Cuando se trata de una reac-
ciéon quimica el calor se intercambia entre el sistema material que constituyen
los reactivos y los productos con el entorno o alrededores. Para medir este calor
intercambiado se utilizan calorimetros que, normalmente, contienen agua cuya
temperatura aumenta o disminuye en funcién del tipo de reaccién. Para calcular
la cantidad de calor se aplica la expresion:

Q=m-c- AT (2.1)

29
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donde m es la masa de agua del calorimetro, ¢ es la capacidad calorifica es-
pecifica del agua expresada en J/g-K y AT la variacién de temperatura medida
con un termdémetro. La expresién (2.1) toma la forma siguiente cuando se desea
indicar la cantidad de sustancia n en vez de la masa, y la capacidad calorifica
especifica ¢ se convierte en capacidad calorifica molar C' medida en J/mol-K:

Q=n-C-AT (2.2)

La capacidad calorifica especifica molar de las sustancias depende de las
condiciones de presion y volumen. El agua liquida tiene una capacidad calorifi-
ca especifica a presién constante ¢, de 4,18 J/g-K (1 cal/g-K), una capacidad
calorifica molar C), de 75,3 J/mol-K.

Termémetro

Vasos de poliuretano |§ agitador

Mezcla
reactiva

Figura 2.1: Vaso Dewar: este calorimetro a presion constante es 1til cuando se
estudian calores de reacciones en disolucién.

Ejemplo 1 En un calorimetro como el de la figura (2.1) se mezclan una
muestra de 50 ml de una disolucion 0,20 M en HCI con 50 ml de otra 0,20
M en NaOH. La temperatura inicial de ambas disoluciones era de 22,2°C
y después de la reaccion alcanza los 23,5°C. Determina el calor cedido a
presion constante Qp si la capacidad calorifica molar del agua a presion
constante Cp es 75,8 J/mol- K. ;Cual es el calor cedido por mol de agua
formada?

Aproximadamente hay 100 ml de agua que equivalen a 5,56 mol, si se
aplica la ecuacion (2.1) se obtiene el calor cedido por la reaccion:

Qp=n-CoAT =5,56-75,3-1,3=544,2 J

Como se desea conocer qué calor cede a presion constante la formacion de
un mol de agua liquida, puede simplificarse esta reaccion al escribirla de
forma idnica, con los iones hidronios cedidos por el dcido y los hidréxidos
de la base:

H30% (ac) + OH ™ (ac) — 2H20(1)
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como sus concentraciones son 0,20 mol/l y volimenes de 50 ml equivalen a
tener 0,01 mol de hidronio y la misma cantidad de sustancia de hidrdzido,
por lo que el agua formada es también de 0,01 mol. Como en esta reacion
se han desprendido 538,7 J al dividir por el numero de moles se tiene el

calor de reaccion a presion constante de 1 mol de agua que resulta ser de
54420 J 0 54,42 kJ.

Agitador motorizado
. Cables eléctricos

para ignicién de la
muestra

Termémetro

Reipiente aislado

Entrada O2

Bomba
(cadmara reaccién)

Cable fino en
contacto con la muestra

' Capsula con la muestra

Agua

Figura 2.2: Calorimetro de tipo bomba: este calorimetro se utiliza para obtener
el calor de reaccién a volumen constante.

La mayor parte de las reacciones se producen a presién constante, las re-
lativas con la materia viva se dan a la presién atmosférica, por este motivo es
cémodo referirse al calor de una reaccién a presién constante que se denomina
variacién de entalpia y se representa por AH, que normalmente viene dado en
kJ o en kJ/mol. En las reacciones endotérmicas la variacién de entalpia AH es
positiva y en las exotérmicas AH es negativa.

Ejemplo 2 Se queman 0,510 g de etanol en un calorimetro de llama
(los gases de combustion pasan a través de un intercambiador de calor
sumergido en agua) que contiene 1200 g de agua, siendo la variacién de
temperatura de 3,06 K. Determina la variacion de entalpia o calor de
reaccion a presion constante del etanol sabiendo que la capacidad calorifica
molar del agua es 75,3 J/mol- K.

La reaccion que tiene lugar es la siguiente:
C2HsOH(l) + 302(g) — 2C02(g) + 3H20(g)

y el calor que desprende se calcula con la expresion (2.1):

12
Qp = 1—(8)07573 -3,06 = 15361,2 J =15,36 kJ
La masa molar del etanol es 46 g/mol y como se tiene una masa de 0,510 g
esto equivale a 0,0111 mol de este alcohol. Si se divide el calor desprendido
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CH, (g)+20,(g)

2HI (g)

-8504 kJ 55,2 kJ f

H(@+LD

energia

v
CO,g)+2 HO()

Figura 2.3: La combustién del butano C5Hg(g) 4+ 502(g) — 3CO2(g) +4H20(1)
es exotérmica AH = —2219'9 kJ, mientras que la reaccién de formacién del
ioduro de hidrégeno Hs(g) + I2(1) — 2HI(g) es endotérmica AH = 55,2 kJ.

Qp por el numero de moles se obtiene 1385,4 kJ/mol, un valor que se
expresa de esta manera en una tabla pero si se desea expresar lo con la
misma reaccion se pondria de la siguiente manera:

CoH50H (1) + 302(g) — 2C02(g) + 3H20(g) AH = 1385,4 kJ

ya que la ecuacion informa de que se quema 1 mol de etanol.

La figura (2.3) sugiere que la variacién de entalpia de una reaccién debe
estar relacionada con diferencia de los contenidos energéticos entre reactivos y
productos, y a su vez el contenido energético de los reactivos y de los productos
por el contenido energético o entalpia H de cada una de las sustancias. Por esta
razon la entalpia de los reactivos de una reaccion es la suma de las entalpias
de cada reactivo X' Hcqctivos ¥ 1a entalpia de los productos X Hp,oductos, siendo
la variacién de entalpia de la reaccién la diferencia de entalpia de productos y
reactivos:

AH = Z HpToduCtos - Z Hreactivos (23)

Las condiciones de presién y temperatura bajo las que se produce una reac-
cién quimica influyen en los calores de reaccién, es por esto por lo que se hace
necesario especificar unas condiciones estandar, que se dan cuando la presién es
de 1 atm y la temperatura de 25°C, siendo entonces denominadas las variaciones
de entalpia como estandar y designadas por AH°.

2.1.1. Ley de Hess.

Esta ley fruto de las demostraciones experimentales del ruso Germain Hess
(1802-1850) establece que la variacién de entalpia de una reaccién quimica es
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siempre la misma independientemente del camino a través del que transcurra.

El monéxido de carbono se obtiene en combustiones incompletas; sin embar-
go no puede realizarse una reaccién de formacién del mondxido de carbono a
partir del carbono y del oxigeno, ya que siempre se obtiene diéxido de carbono.
Esta situacién hace imposible medir directamente el calor de reacciéon de forma-
cion del citado monéxido, pero si se aplica la ley de Hess y se tiene informacién
de los calores de reaccién de la combustién del carbono y de la oxidacién del
monéxido puede calcularse la variacién de entalpia de la formacion del monoéxido
de carbono.

La combustién del carbono procede segun la siguiente reaccion exotérmica:
C(s) + 03(g9) = CO2(g) AH = —402'24 kJ

Y la oxidacién del mondxido sigue esta otra reaccion que también es exotérmi-
ca:

1
CO(g) + 5Oz(g) — COy(g) AH = —282'4 k.J

C(s)+0,(@)

1

CO(g)+1/2 O, (g)

-402,24 kJ

v

energla

-282.4 kJ

CO, (g)

Figura 2.4: La formacién del diéxido de carbono C'O5 a partir de carbono y
oxigeno puede realizarse a través de dos caminos, uno directamente y el otro
con un paso intermedio con la formaciéon de monodxido.

Segun la ley de Hess, la combustién de una cierta cantidad de carbono des-
prenderd la misma cantidad de calor tanto si se obtiene directamente como si
pasa a través del monéxido como producto intermedio. De la figura (2.4) se
deduce facilmente que el calor de reaccién en la formacién del monédxido de
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carbono es AH = —119'84 k.J, que planteado en ecuaciones quimicas serfa:
+0, ||—402'24kJ
C —_— COq
+10; ||zkJ +210, ||—282"4kJ
C d co — COq

Ejemplo 3 Calcula la entalpia de reaccion de formacion del Fe2O3(s) a
partir de los siguientes datos:

3C(s) + 2Fez03(s) — 4Fe(s) + 3C02(g) AH® = 460 kJ
C(s) + O2(g) » CO2(g) AH® = =394 kJ

Como se trata de averiguar la entalpia de formacion del éxido de hierro
(I11) invertimos la primera de las reacciones:

4Fe(s) + 3C02(g) — 3C(s) + 2Fe203(s) AH® = —460 kJ

y evidentemente si en un sentido es endotérmica en el contrario es exotérmi-
ca. A continuacion deberian eliminarse tanto el CO2 de los reactivos y el
C de los productos, para ello se multiplica por tres la sequnda ecuacion
del enunciado:

3C(s) +302(g9) — 3CO2(g) AH® = —1182 kJ
y se suman ambas:
4Fe(s) +3C02(g) +3C(s) +302(9) —
3C(s) + 2Fe205(s) + 3CO2(g) AH® = —460 + (—1182) kJ
que al simplificar queda:
4Fe(s) + 302(g) — 2Fe203(s) AH® = —1642 kJ

como la reaccion de formacion es por un mol de producto se divide por
dos:

2Fe(s) + 202(9) s FesOs(s) AH? = —821 kJ

2.1.2. Entalpia de formacion y de combustion.

La entalpia de formacion es el calor de reaccién de formacién de un mol de
una determinada combinacién a partir de sus elementos en su forma maés estable
en condiciones estandar, se considera cero de forma arbitraria para poder hablar
de contenidos absolutos de las sustancias.

Algunas reacciones permiten obtener estos valores en el laboratorio como
por ejemplo en los siguientes casos:

C(grafito) + Oa(g) — COz(g) AH$(COq,g) = —393'5k.J /mol
Ha(g) + 505(9) = HoO(1) AHF(H>0,1) = ~285'8k.] ol
C(grafito) + 2Ha(g) — CHu(g) AH}(CHy,g) = —74'8kJ/mol

la primera reaccion es la formacién del diéxido de carbono a partir de sus ele-
mentos en sus formas maés estable, el carbono en su forma de grafito y el oxigeno
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como gas molecular, ambos en condiciones estandar; la segunda y tercera son
las reacciones de formacién del agua y del metano. La entalpia de formacion de
una sustancia coincide con la entalpia de la reaccién de formacién de 1 mol de
dicha sustancia.

La informacién sobre entalpias de formacién estandar se recogen tablas como
(2.3) y sirve para obtener la entalpia de cualquier reaccién. Se parte del hecho de
que el contenido energético de los reactivos coincide con la suma de las entalpias
de formacién de cada uno de ellos y el contenido energético de los productos
con la suma de las entalpias de formacién de cada uno de ellos:

AH® =) (n- AHY), — Y (n- AHY), (2.4)

donde n,, y n, son los moles de cada uno de los productos y reactivos presentes
en la reaccién.

Ejemplo 4 Calcula la entalpia de la reaccion 4N Hs(g)+502(g) — 4NO(g)+
6H20(l) si se sabe que las entalpias de formacidn del amoniaco, ozigeno,
mondzido de nitrégeno y agua son -46,2 , 0, +90,8 y -285,8 kJ/mol
respectivamente.

Se aplica la ecuacion (2.4) teniendo en cuenta la cantidad de sustancia
que interviene en esa reaccion:

AH® = [4-90,3+ 6 (—285,8)] — [4- (—46,2) + 5 0] = —1168,8 kJ

es una reaccion exotérmica de la que se desprende 1168,8 kJ en forma de
calor.

La entalpia de combustion es el calor de reaccién obtenido de la combustion
de 1 mol de combustible en condiciones estandar. Estos valores son féaciles de
obtener en el laboratorio, por lo que se utilizan a menudo para determinar la
entalpia de formacién de dicho combustible.

Cuadro 2.1: Entalpias de combustiéon de algunos combustibles y
sustancias puras.

Sustancia —AHS b ustion kJ/mol
grafito 3949
glucosa 2803,3
hexano 4163,1
octano 5450,5
metanol 726,5
metano 890,3
etano 1559,8
propano 2219.9
acetileno 1299.6
etileno 1411

hidrégeno 285,8




36 CAPITULO 2. TERMOQUIMICA Y TERMODINAMICA

La reaccién de combustién de un mol de hidrocarburo viene dada por:
hidrocarburo + no,02(9) = nco,CO2(9) + nr,o H20(1)

se le aplica la expresion (2.4):
AH® = nco, AHY(CO2) + Y np,o AHP(H,0) — AH$(hidrocarburo)

donde AH? coincide con el calor de combustion o entalpia de combustion
AH?

combustién*

Ejemplo 5 Calcula la entalpia de formacion del metano si se conocen
las entalpias de formacion del didzido de carbono y del agua asi como la
entalpia de combustion del metano.

La reaccion de combustion de 1 mol de metano viene dada por la ecuacion
en la que se indica la entalpia de combustion consultada en las tablas:

CHi(g) + 202(g) — CO2(g) + 2H20(l) AH® = —890k.J

se aplica la ecuacidn (2.4) sabiendo que las entalpias de formacion del
ozigeno, CO2 y H2O son nula, -398°5 kJ/mol y -285°8 kJ/mol respectiva-
mente:

—890 = [—393'5 + 2 - (—285'8)] — [AH}(CH4) +2- 0]
que al simplificar se obtiene la entalpia estandar de formacion del metano:

AH$(CHa(g)) = —75"1kJ/mol

2.1.3. Energias de enlace.

Si se produce la reaccién Hz(g) — 2H(g) en la que se da la transformacién
del gas molecular hidrégeno en gas atémico, la entalpia de reaccién AH® es de
436 kJ, estando este calor de reaccién intimamente relacionado con la energia
de enlace de la molécula de hidrégeno, por lo que también recibe el nombre de
energia de disociacion.

La energia de enlace es la entalpia necesaria para disociar un mol de molécu-
las.

Cuando las moléculas son diatémicas la energia necesaria para romper el
enlace da una idea aproximada de la energia de enlace entre sus atomos, si lo
estan doblemente o triplemente unidos, la energia de un enlace seria la mitad o
la tercera parte de la energia de disociacién respectivamente (las moléculas de
hidrégeno estan unidas por un enlace simple, las de oxigeno por un doble enlace
y las de nitrégeno por tres).

Cuadro 2.2: Energias de enlace.

Sustancia Energia de enlace
(kJ/mol)
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H-H 436
H-F 565
H-Cl 431
H — Br 364
H-1 297
F-F 155
cl—-cCl 239
Br — Br 190
I-1 149
0=0 494
N=N 941

El uso de las energfas de enlace de la tabla (2.2) permite conocer la entalpia
de reaccion al ser esta aproximadamente igual a la diferencia entre la energia
necesaria para romper los enlaces de los reactivos y la energia liberada en la
formacion de los productos:

AH? = Z n - FFE(enlaces rotos) — Z n - FFE(enlaces formados) (2.5)

Ejemplo 6 Calcula el calor de reaccion de la formacion del cloruro de
hidrdgeno segin la reaccion Cla(g) + H2(g) — 2HCI(g) y consultando la
tabla (2.2).

Se aplica la ecuacion (2.5) sabiendo que se rompe el enlace de un mol de
moléculas de cloro y de un mol de moléculas de hidrégeno y se forma el
enlace de dos mol de moléculas de cloruro de hidrdégeno:

AH® = [239 + 436] — [2 - 431] = —187 k.J/mol

este calor de reaccion corresponde a la formacion de dos moles de cloruro
de hidrégeno, si se formara un mol el valor coincidird con la entalpia de
formacion de -93,5 kJ/mol.

2.2. Primera ley de la termodinamica

En calorimetria se aplica el principio cero de la termodindmica que hace
referencia al equilibrio térmico que se alcanza cuando dos sistemas materiales
estan en contacto térmico. El principio de conservacion de la energia aplicado a
un sistema material constituye la primera ley de la termodinamica que relaciona
las variaciones de trabajo y de calor con una nueva magnitud llamada energia
interna del sistema.

2.2.1. Energia interna.

Se sabe que cuando un sistema material disminuye o aumenta su temperatura
es porque pierde o gana energia en forma de calor. Y también que cuando un
sistema material hace un trabajo sobre su entorno pierde energia de su interior
y si el sistema recibe un trabajo del entorno aumenta su energia.
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Se deduce que la energia de un sistema material puede variar si existe un
intercambio de calor y trabajo con el entorno. Cada uno de los estados por los
que pasa una transformacién son identificados por la cantidad de energia que
posee, que se denomina energia interna.

El calor que pierde el sistema tiene signo negativo ya que disminuye la energia
interna, y signo positivo cuando el sistema gana calor. La misma situacién su-
cede con el trabajo, se considera negativo si lo hace el sistema sobre el entorno
y positivo cuando el entorno hace un trabajo sobre el sistema.

Con las anteriores consideraciones la relacién entre la energia interna FE,
calor Q y trabajo W de una transformacion es la siguiente:

AE=Q+W (2.6)

Siendo esta ecuacién la expresién matemadatica de la primera ley de la Termo-
dindmica, y que no es mas que una manera mas de expresar el principio de
conservacion de la energia.

Un sistema material formado por unos reactivos que se transforman en pro-
ductos pueden perder o ganar energia, en sus dos formas mediante calor y tra-
bajo, en las secciones posteriores se verd la forma matematica de la primera ley
adaptada a la quimica.

2.2.2. Aplicacion de la primera ley a las reacciones quimi-
cas.

Una reaccién quimica puede realizarse bajo condiciones controladas, normal-
mente es interesante referirse a las que se dan bajo una presién constante y a las
que se dan manteniendo constante el volumen; a continuacién se vera la forma
que adopta la ecuacién de la primera ley de la termodinamica en ambos casos.

En cualquier caso las reacciones se producen en el interior de un recipiente
cerrado con un émbolo mévil; en las reacciones a presion constante el émbolo
sube o baja y en las reacciones a volumen constante el émbolo permanece fijo.

Las reacciones que transcurren a presion constante, el calor de reaccién coin-
cide con la entalpia de reaccién por definicion:

Q,=AH (2.7)
y las que se producen a volumen constante el calor se indican por Q.

Se sabe que cuando se produce una reaccién con pérdida o ganancia de
energia interna al realizarse un trabajo, el émbolo del recipiente que contiene
las sustancias, reactivos y productos, desciende o asciende hasta alcanzar una
posicién de equilibrio que se da cuando la presién interior se iguala con la at-
mosférica; el trabajo estd relacionado con la presion atmosférica y la variacion
de volumen.
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inicial final

Figura 2.5: El trabajo viene dado por el producto de la fuerza y el desplazamiento
W = F - d, la fuerza actia sobre el émbolo de superficie S que al multiplicar y
dividir por la superficie la expresién del trabajo queda de la forma W = % =

p- AV ya que la presién viene dada por la expresién p = g y el volumen de un
cilindro por V =4d - S.

Cuando el volumen disminuye se debe a que el entorno hace un trabajo de
valor positivo sobre el sistema, la presién atmosférica es superior a la interna,
pero como el volumen ha disminuido AV es negativo, y para que el trabajo sea
positivo la expresién para calcular el trabajo debe tener la forma:

W=—-p - AV (2.8)

Si se aplica esta ecuacién para calcular el trabajo hecho por el sistema, se en-
cuentra que el émbolo asciende y AV es positivo, y por lo tanto el resultado de
la ecuacién (2.8) es negativo, un resultado correcto ya que segin el criterio de
signos cuando el trabajo lo hace el sistema es negativo.

Cuando una reaccién se produce a volumen constante el trabajo es nulo
puesto que AV = 0.

La forma que toma la ecuacién (2.6) de la primera ley depende de si la
reaccion se produce a presién o a volumen constante:

AE=AH—p-AV (2.9)
AE = Q, (2.10)

Todavia puede adaptarse la ecuacién (2.9) para que contemple la variacién
de la cantidad de sustancia y la temperatura del equilibrio térmico. Al mantener
la presién constante una variacion de volumen solamente es posible si existen
gases entre los productos y reactivos, por este motivo se recurre a la ecuacién
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de los gases ideales modificada para incluir la AV y la variacién de la cantidad
de sustancia gaseosa An y manteniendo constante la temperatura:

p-AV=~An-R-T (2.11)

donde R toma el valor de 8,31 J/mol-K y que al sustituir en la ecuacién (2.9),
la primera ley queda de la forma:

AE=AH—-An-R-T (2.12)

0 sea que que si no hay variacién del nimero de moles de los gases presentes
en la reacciéon no hay trabajo, y la variacién de energia interna coincide con la
entalpia de reaccién.

Ejemplo 7 Calcula la variacion de energia interna AE de 32 g de gas
metano CHy que se queman con oxigeno para dar los gases CO2 y H20
en condiciones estdndar. (Consulta la tabla de entalpias de combustion de
la tabla (2.1)).

La ecuacion quimica que representa esta reaccion ajustada es:
CHa(g) +202(g) — CO2(g) + 2H20(g)

como las condiciones son estdndar la presion se mantiene en 1 atm, es
decir la combustion se produce a presién constante siendo la ecuacion (2.9)
con la que se resolverd el problema.

La entalpia de combustion del metano es de -890 kJ/mol, como el problema
dice que se queman 32 g de este gas que, al tener una masa molar de 16
g/mol, equivalen a 2 mol. La entalpia de la reaccidn seria dos veces la
entalpia de combustion del metano, AH® = —1780,6 kJ/mol. En seqgundo
lugar se calcula el trabajo, y para ello se obtiene la variacion del numero
de moles entre reactivos y gases que resulta ser nula ya que An = (1 +
2) productos — (1 4+ 2)reactivos, por lo tanto el producto An- R-T es también
cero. En resumidas cuentas la variacion de energia interna coincide con
la entalpia de reaccion: AE = AH® = —1780,6 kJ/mol.

2.3. Segunda ley de la termodinamica.

La primera ley de la termodindmica establece cémo un sistema intercambia
energia con sus alrededores en forma de calor y trabajo. Ademas se sabe que la
energia del sistema mas la de los alrededores, es decir la energia total, permanece
constante, que constituye el principio de conservacion de la energia que en este
caso se escribiria de la manera siguiente:

AEtotal = AEsistema + AEalrededores =0

El primer principio o primera ley de la termodindmica permite que una reaccion
quimica pueda producirse en un sentido o en el contrario, ganando o cediendo
calor o trabajo para invertir el proceso, pero no informa en qué sentido la trans-
formacién es espontanea o no lo es, para ello se analizan varios ejemplos que se
saben que son espontdneos.
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El primero de ellos es la reaccion exotérmica que se da cuando se introduce
un trozo de aluminio en una disolucién acuosa de cloruro de hidrégeno (dci-
do clorhidrico, HClI(ac)) que es espontdnea. Durante la reaccién coexisten los
reactivos y productos y la reaccién sigue produciéndose hacia la derecha, no se
desplaza a la izquierda, es decir es espontdnea hacia los productos.

Estos productos son gas hidrégeno y cloruro de aluminio en disolucién, la
energia que inicialmente estaba concentrada en los dtomos del metal sélido y
en los iones de la disolucion se ha dispersado al desprenderse gas hidrégeno y
al haber absorbido calor las moléculas de aire circundante que constituyen los
alrededores.

La disolucién de la sal cloruro de amonio (N H4Cl) en agua es espontdnea y
es un proceso endotérmico; la formacién de iones de amonio (N H}") y de cloruro
(Cl7) se encuentran separados en la disolucién, se ha producido una dispersién
de los iones, un mayor desorden, una distribuciéon de la energia en un volumen
mayor.

La evaporacién del agua liquida es un proceso espontaneo y también es en-
dotérmico; las moléculas de agua que estaban fuertemente unidas formando el
liquido al evaporarse se encuentran mas libres.

Cuando en un recipiente se coloca en un extremo un poco de gas y al cabo de
cierto tiempo el gas se distribuye por todo el volumen del recipiente, confirmando
que en los procesos espontaneos se tiende a una distribuciéon mayor de la energia
o dicho de otra manera a un desorden mayor.

2.3.1. Entropia.

Para indicar la dispersion de energia o desorden se introduce la magnitud
entropfa (S) cuya unidad es J - K ~'mol ™!, y que rige los procesos espontaneos,
constituyendo la segunda ley de la termodinamica: la entropia del sistema (reac-
cién quimica) y de los alrededores en un proceso esponténeo irreversible aumen-
ta. La formulacion matematica de este enunciado es la siguiente:

ASuniveTso = ASsistema + ASalT'ededm'es >0 (213)

Por definicion se considera el origen de entropia de una sustancia cuando esta
es pura, cristalizada y se encuentra a 0 K, en este estado todas sus moléculas o
iones se encuentran perfectamente ordenados y en reposo.

Cuando comienza a elevarse la temperatura las moléculas o iones empiezan a
vibrar en torno a sus posiciones de equilibrio, la entropia aumenta, si la tempe-
ratura sigue aumentando se transforma en liquido las moléculas se mueven con
mayor libertad, sigue aumentando la entropia, y hasta cuando llegan a gases es
el estado donde la dispersién es la mayor posible y por lo tanto la entropia mayor.

La tabla (2.3) muestra la entropfa molar estdndar S°, donde por término
medio la entropia es mayor en los gases que en los liquidos y en estos mayor
que que en los sélidos. Y dentro de un mismo estado de agregacion la entropia
aumenta al aumentar el niimero de dtomos constituyentes de la molécula, ya
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que la energia de la molécula estd mas dispersa entre sus elementos.

La variacién de entropia molar estandar de una reaccion se obtiene por la
diferencia de entropia de productos y reactivos:

AS° = X(n- S°), — X(n- S°), (2.14)

Ejemplo 8 Calcula la variacion de entropia en la formacion de agua
consultando la tabla de entropia molar estandar.

La formacion de agua a partir de los gases hidrdgeno y oxigeno viene dada
por la ecuacion:

Ha(g) + 502(9) = H20(9)

una vez consultada la tabla (2.38) se aplica la ecuacion (2.14):
AS° = S“(HQO)—[SO(HQ)—i—%SO(OQ] —— 70— (130, 6—5—%205) — 163, 1K

la entropia ha disminuido ya que el numero de particulas se ha reducido,
en los reactivos habian 1,5-Na y en los productos 1-Na.

Ejemplo 9 Calcula la variacion de entropia en la descomposicion térmi-
ca del carbonato de calcio en dzido de calcio y didzido de carbono, consul-
tando los valores de entropia molar

La ecuacion de descomposicion térmica del carbonato de calcio es:

CaCOs3(s) = CaO(s) + CO2(g)

consultada la tabla de entropia molar estindar y aplicando la ecuacion

(2.14):
AS° = [S°(Ca0)+85°(CO,)|~[S°(CaCOs)] = 38,1+213,7—92,9 = 158,9 J-K

en este caso la entropia es positiva ya que han aumentado el numero de
particulas dispersadas en forma de gas al aparecer el diéxido de carbono
entre los productos.

Estos dos ejemplos ponen de manifiesto que la variacién de entropia esta re-
lacionada con la variacién del niimero de moles de los gases presentes en la
reaccion. La conclusién a la que se llega es que cuando en un proceso el ntime-
ro de moles de gases aumenta la entropia aumenta y viceversa si disminuye el
nimero de moles también disminuye la entropia del sistema.

Para saber si las dos reacciones anteriores son espontéaneas falta conocer que
le ocurre a la variacién de entropia de los alrededores cuando se produce cada
una de las reacciones y asi aplicar el segundo principio de la termodinamica.

2.4. Energia libre de Gibbs.

En la reaccién de formacion del agua se desprenden 241,8 kJ de calor que
son absorbidos por los alrededores con el consiguiente aumento de la entropia
(S ededores), V& que las moléculas de los alrededores aumentan de velocidad
media al elevarse la temperatura. En la descomposicién de un mol de carbo-

nato se necesitan 178 kJ que deben aportar los alrededores con el consiguiente
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descenso de la entropia de los alrededores. Se evidencia que existe una interrela-
cion entre las variaciones de entalpia del sistema y la entropia de los alrededores.

La variacién de entropia de los alrededores de una reaccién esté relacionada
con la variacion de entalpia de la reacciéon segin la siguiente expresion:

AH?,
Asglrededores = _% (215)

. . P o . . o
si la reaccién es exotérmica AHZ, ..., €s negativo y consiguientemente AS?,. _.ciores
es positivo y la entropia de los alrededores aumenta; en el caso de una reacciéon
endotérmica la variacion de entalpia es positiva y por tanto la variacion de en-

tropia de los alrededores disminuye.

Se necesita una nueva magnitud que resuma los efectos de la variacién de en-
talpia y variacién de entropia que permita deducir si una reacciéon es espontinea
o no. Para ello se sustituye la variaciéon de la entropia de los alrededores dada
por (2.15) en la ecuacién (2.13):

ASZniverso = ASsoistema + Asglrededm‘es >0
AHZ,
Asg,niverso =A :z'stema + (7 S&f ema) >0

al no aparecer los alrededores se abrevia la ltima:

o o AH°
total — AS + (7

) >0

y al simplificar queda:

—TAS, = —TAS°+ AH® <0
siendo la cantidad —TASy .., la nueva magnitud llamada funcién de Gibbs,
energia de Gibbs o méas frecuentemente energia libre de Gibbs y representada
por AG°. Es una de las ecuaciones mds importantes de la termodindmica ya
que permite deducir si una reaccién es espontanea o no. Si AG° es negativa la
reaccién es espontdnea y si la energia libre de Gibbs es positiva la reaccién no

es espontanea:
AGY o = —TAS° + AH? (2.16)

Ejemplo 10 Ejemplo 8. Una vez consultadas la tabla de entalpia de for-
macion y entropia molar determina si la energia libre de Gibbs aumenta
o disminuye.

La variacion de entalpia coincide con la entalpia de formacion AH® =
AH} = —241,8 kJ/mol, la variacion de entropia se ha calculado en el
problema (8), la temperatura es de 298 K, se tienen todos los datos para
aplicar la ecuacion (2.16):

AG® = AH® — TAS® = —241,8 — 298 - (—0, 1631) = —193, 2 kJ

puesto que AG° es negativa la reaccidn es espontdnea.
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Ejemplo 11 Calcula la energia libre de Gibbs para la reaccion de des-
composicion térmica del carbonato de calcio.

La descomposicion del carbonato no es espontdnea a 25°C, puesto que

AG? es positiva:
AG° = AH® — TAS° =178 — 298 - (0,1589) = 130,6 kJ
La siguiente tabla sirve de conclusién para saber cuando una reaccién es

espontanea o no lo es en funcién de la variacion de la energia libre de Gibbs,
atendiendo a las variaciones de entropia y de entalpia:

AH AS AG Proceso

- + - espontaneo

- - -a T bajas  espontaneo

- - + a T altas  no espontaneo

+ - + no espontineo
+ + + a T bajas no espontaneo
+ + - a T altas espontaneo

en cada uno de los procesos las contribuciones entélpica y entrépica contribuyen
a la espontaneidad o no de los mismos, por ejemplo cuando la entalpia de reac-
cién y la variacién de entropia son ambas negativas y el proceso es espontaneo
se debe a que la contribucién entalpica a bajas temperaturas es mayor que la
entrépica y lo contrario sucede a elevadas temperaturas donde la contribucion
entrépica es superior que la entdlpica y el proceso no es espontineo.

Las reacciones pueden ser espontaneas en un sentido y no serlo en el con-
trario, y dicho de otra manera una reaccién que no espontanea en un sentido lo
serd en el inverso, y cuando una reaccién no se desplaza hacia los reactivos o pro-
ductos es cuando se dice que estd en equilibrio, estas situaciones son indicadas
por el valor de la energia libre de Gibbs:

AG Reaccién

Negativo espontanea

Positivo  no espontédnea, espontanea en sentido inverso
Cero en equilibrio

2.4.1. Energia libre de formacién AG%

Al igual que la entalpia de formacion de las sustancias simples en su estado
més estable se considera cero de forma arbitraria, la energia libre de formacion de
dichas sustancias simples también se toma como cero, ya que dichas sustancias
son estables desde el punto de vista termodindmico.

Los valores de la energia libre de Gibbs de formacién de sustancias compues-
tas estdn tabulados y se utilizan para obtener AG®° de una reaccién para saber
si es espontanea, para ello se aplica la expresion:

AG® = X(n- AGS), — E(n- AGY), (2.17)

Ejemplo 12 Calcula la energia libre de Gibbs de formacion del benceno
CsHs(1)

Se completa la siguiente tabla para poder aplicar la ecuacion (2.17):
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reaccion 6C (s, grafito) + | 3Ha(g) — | CsHes(l)
AH$ (kJ/mol) 0 0 49
S°(J/K - mol) 5,8 150,6 172,2
AGS (kJ/mol) 0 0 ?
AH° = AH}(CsHe (1)) = 49kJ endotérmica.
AS° = =254, 4J/ K disminuye la entropia.
AG° =49 —298(—254,4 - 10 %) = 124,8kJ
la variacion de la energia libre de Gibbs en la reaccion de formacion del
benceno liquido no es espontdnea, sin embargo al revés seria espontdnea o
dicho de de otra manera el benceno se descompone en sus elementos. En
este caso la energia libre de Gibbs coincide con la energia libre de Gibbs
de formacion del benceno.
Ejemplo 13 Calcula la variacion de energia libre de Gibbs en la reac-
cion de combustion del butano segin la reaccion CaHio(g) + %Og(g) —
4C02(g) + 5H20(1), sabiendo que que AG$ del butano es -17,2 kJ/mol,
del didzido de carbono -386 kJ/mol y del agua liguida -287 kJ/mol.
Dado que se conocen los valores de la energia libre de Gibbs de forma-
cion de cada una de las sustancias intervinientes en la reaccion, butano,
oxigeno, didzido de carbono y agua, se aplica la ecuacidn (2.17):
reaccion CiHio(g) + | 202(9) — | 4CO:(g) + | 5H20(l)
AGS (kJ/mol) -17,2 0 -386 -237
AG°® = 5(—237) + 4(—386) — (—17,2) = —2712kJ
el resultado evidencia que se trata de una reaccion muy espontdnea de la
forma en que estd escrita.
Cuadro 2.3: Datos termodindmicos
Compuesto AHY S° Compuesto AHY S°
kJ J . kJ J .
mol 1 mol 1K1 mol 1 mol 1K1
Ag(s) 0,0 42,6 Na(s) 0,0 51,3
AgCl(s) -127.1 96,2 NaF(s) -573,3 51,3
Al O3(s) -1676 50,9 NaCl(s) -411,2 72,5
BsHy(s) 73,2 276 NaBr(s) -361,1 87,2
B205(s) -1273.5 54 Nal(s) -287.8 98,5
Bry(l) 0,0 152,2 NaOH(s) -425,6 64,5
BrF;s(g) -255,6 292.4 Nas04(s) -511,7 104
CaO(s) -635,1 38,1 NH;s(g) -46,2 1927
CaCOs(s, calcita) -1206,9 92,9 NO(g) 90,3 210,6
Cla(g) 0,0 223 NOs(g) 33,2 240
Cu(s) 0,0 33,2 HNO3(1) -174,1 155,6
Fs(g) 0,0 202,7 NOCI(g) 51,7 261,1
Fe(s) 0,0 27,3 02(g) 0,0 205
Fey03(s, hematites) -824 874 Os(g) 1427 238,8
H(g) 218 114,6 P(s,blanco) 0,0 41,1
Hs(g) 0,0 130,6 P,O10(s) -3010 231
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HCl(g) 92,3 1868 | PCl3(q) 987 311,7
HI(g) 26,4 2065 | PCls(g) 3749 3645
H>0(g) 2418 1887 | PbOs(s) 2774 68,6
H>0(1) -285.8 70 S(s, rombico) 0,0 32
Hg(l) 0,0 75.9 HS(g) -20,6 205,6
Ix(s) 0,0 116,1 Si04(s, cuarzo) -910,7 41,5
I»(g) 62,4 260,6 | SiCly(l) 687 239.7
MgO(s) 6015 27 SO0s(g) 2068 248,1
MnOs(s) -520 53,1 SO5(g) 3957 256.6
Na(g) 0,0 1915 | HaSO4(l) 814 145,9
NoOa(g) 9.3 3042 | ZnO(s) 350,5 436
C(9) 7167 158 CoHi12(1) 1732 2633
C(grafito) 0,0 5,8 CsHg (1, benceno) 49 172,2
C(diamante) 1,9 2,4 CeH12(g, cicloexano) -123,3 298
CO(g) 1105 197,6 | nCsHia(l) 1986 2959
CO,(g) 3035 2137 | nCrHig(l) 224 3285
CHy(g) 74,5 186,1 n CsHs(1) -250 361,2
CyHs(g) 228 200,8 CH>0(g) -108,7 218,7
CoHa(g) 52,3 2194 | CH30H(l) 2391 1268
CoHe(g) 84,7 2205 | CoHsOH(l) 2771 160,7
CsHg(g, ciclopropano)53,3 237 CHsCOOH(I) -484.,3 159,8
C3Hg(g) -103,8 2699 CsH1206(s, glucosa) -1273,3 182,4
C4Hg(g, ciclobutano) 28,4 265 C12H12011 (s, sucrosay2226,1 360
C4H10( ,nbutano) —126,1 310,1 CHQCZQ(Z) —124,1 177,8
CsHio(g, ciclopentanoy78,4 293 CHCI3(1) -135,1 201,7
Cs5Hi2(g, npentano) -146,4 348,9 CCl(1) -129,6 2164
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2.5. Ejercicios

Termoquimica

1. Calcula el valor de AH® para la reaccién CuCls(s) + Cu(s) = 2CuCl(s)
a partir de la siguiente informacion:

Cu(s) + Cla(g) — CuCly(s)AH® = —206kJ
2Cu(s) + Cla(g) — 2CuCl(s)AH® = —36kJ

(R:170 kJ)

2. Calcula AH? para la reaccién 2F5(g) + 2H>0(l) — 4HF(g) + O2(g) a
partir de:

Hs(g) + Fa(g) — 2HF(g)AH® = —542k.J
2Hs(g) + O2(g) — 2H20(1)AH® = —572kJ

3. Calcula AH? para la reaccién de reduccién del éxido de hierro (II)por el
mondxido de carbono: FeO(s) + CO(g) — Fe(s) + CO2(g) a partir de
los siguientes datos:

Fe304(s) + CO(g) — 3FeO(s) + CO2(g) A H® = 38kJ
2Fe304(s) + CO2(g9) — 3Fex03(s) + CO(g) A H® = 59kJ
Fes03(s) + 3C0(g) — 2Fe(s) + 3C04(g) A HO = —28k.J

4. Calcula la variacién de entalpia para la reaccién del diéxido de nitrégeno
con el agua, 3NOz(g) + H2O(l) — 2HNOs(ac) + NO(g) a partir de la
siguiente informacion:

2NO(g) + O3(g) — 2NO2(g) A H® = —173kJ
IN5(g) + 504(g) + 2H20(1) — 4HNOs(ac) A H® = —255k.J
Na(g) + Oa(g) — 2NO(g) A HO = 181kJ

5. Escribe la reaccién de formacién de cada uno de los siguientes compuestos:
a) AlaOs(s), b) TiCly(s), ¢) Mg(OH)s(s), d) NHyNO3(s)

6. ;Cuanto vale AH para la conversién de 2 moles de ciclohexano gaseoso,
CgHi12, en 3 moles de ciclobutano gaseoso, Cy Hg, conocidas sus entalpias
de formacién? (331’8 kJ)

7. Muchos encendedores de bolsillo se cargan con butano liquido, CyHjg.
Calcula el calor liberado por la combustién de 1 g de butano del encendedor
suponiendo que los productos finales son diéxido de carbono y agua, ambos
gases a 298 K y 1 atm, consultando los valores de entalpia de formacion
tabulados. (-45’'79 kJ)

8. A partir del gas de sintesis se fabrica industrialmente el metanol C H3O H
segin la reaccién: 2H,(g) + CO(g) — CH3OH (1) Calcula la entalpia de
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10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.
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la anterior reacciéon utilizando los siguientes valores de entalpia de com-
bustién:

CH30H(I) + 3/205(g) — COs(g) + 2H,0(1) A HO = —726'6k.J
C(grafito) + 1/202(g9) — CO(g9) A H° = —110'5kJ

C(grafito) + O2(g) — CO2(g) A H® = —393'5kJ

Ha(g) +1/202(g) —s HO() A H® = —285'8kJ

(R: -128 kJ)

Calcula la entalpia de formacion del hidréxido de magnesio sélido a partir
de la siguiente informacién:

2Mg(s) + Oy — 2MgO(s) S = —1203'7kJ
MgO(s) + HsO(l) —s Mg(OH)s(s) S = —36'Tk.J
2H50(l) — 2H5(g) + O2(g) S = +572'4kJ

(R: -924,75 kJ)

El hidrocarburo propano Cs3Hg, se utiliza como combustible doméstico vy,
en algunos lugares como combustible para automoviles. Sabiendo que la
combustién de 1 g de propano gaseoso libera 46’3 kJ de calor cuando los
productos son diéxido de carbono y agua, ambos gases a 298 K y 1 atm,
calcula la entalpia estdndar de formacién del propano gas conocidas las de
COy y H20. (-110’5 kJ/mol)

Calcula la entalpia estdndar de formacién para el CoHsOH a partir de
su entalpfa de combustién para dar CO2(g) y H2O(l), que es de -1370
kJ/mol a 25 °C y 1 atm, y utilizando los datos de entalpias de formacién
del diéxido de carbono y agua. (-274’4 kJ/mol)

Calcula el calor que desprende a presién constante la reacciéon de 1 g de
hidrégeno segtn la reaccién 2Hs(g)+042(g) — 2H20(g) AH = —484,0kJ.
(-121 kJ).

Qué cantidad de calor se desprendera al quemar 25 litros de hidrégeno
en condiciones estandar, suponiendo que se condensa todo el vapor de
agua producido en la reaccién 2Hs(g) + O2(g) — 2H20(l) si la AH® es
—572kJ? (-292 kJ).

Calcula la entalpia de formacién del acetaldehido liquido (CH3CHO())
sabiendo que su entalpia de combustién es -1170 kJ/mol y que las en-
talpfas de formacién del CO2(g) y H20(l) son respectivamente -393 y
-286 kJ/mol. (-188 kJ/mol).

Calcula la entalpfa de formacién del 6xido de hierro (III)(s) a partir de los
siguientes datos: 3C(s) + 2Fe303(s) — 4Fe(s) +3C0z(g) AH® = 460 kJ
y C(s) + O2(g9) = CO2(g) AH® = —394 kJ. (-821 kJ/mol).

El calor de combustién del azicar, Cs H1206(s) (M=180,16 g/mol) es 15,7
kJ/g, el calor de combustién del etanol, Co HsOH (1) (M=46,7 g/mol) es
29,8 kJ/g. Calcula el calor de reaccién de la reaccién de fermentacién
C(;leOg(s) — 202H50H(l) + 2002(9) (-45,19 kJ/mol)
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17.

18.

19.

20.

21.

22.

23.

24.

Las entalpias estandar de formacién del oxigeno y nitrégeno atémicos son,
respectivamente, 249 y 473 kJ/mol. ;Cual es la energia de disociacién del
enlace doble del Os(g) y del enlace triple del Na(g). (498 y 946 kJ/mol
respectivamente)

Calcula la energia de enlace N-O consultando los valores de AH J?(N O)y
las energfas de enlace EE(O=0) y EE(N=N). (R:626,7 kJ)

Termodinamica

Datos: R = 8,31 J/mol- K ; consultar la tabla (2.3) de datos termodindmi-
cos para obtener las entalpias de formacion y las entropias estandar de las
sustancias.

Calcula AE? de la reaccién de 1 mol de etano Cs Hg que arde en presencia
de un exceso de oxigeno para dar COs(g) y H2O(l) (consulta la tabla de
entalpias de combustién). (R: -1553,6 kJ).

Calcula el calor liberado a volumen constante al quemarse 5 g de butano
seglin la reaccién ajustada CyHio(g) + 2205(g9) — 4COs(g) + 5H20(1))
sabiendo que la entalpia de combustién en condiciones estandar es del
butano es de -2876,9 kJ/mol. (R: -247,25 kJ).

La combustion del etino gaseoso Cy Hs para dar agua liquida y diéxido de
carbono desprende 1295,9 kJ/mol a volumen constante y 25°C. Calcula
la entalpfa de combustién del etino en condiciones estdndar. (R: -1299,6
kJ/mol).

Senala el de mayor entropia de entre cada pareja:
a) una baraja en un paquete o las mismas cartas extendidas sobre una

mesa,

b) diéxido de carbono, agua, compuestos de nitrégeno y minerales o el
arbol crecido a parir de ellos,

¢) una sustancia sélida o la misma sustancia en disolucién,
d) agua liquida o agua gas, a 100°C,
e) un mol de XeOy sélido o 1 mol de Xe gaseoso més 2 moles de O

£aseoso.

Predice el signo de variacién de entropia en las siguientes reacciones:
a) 2C0(g) + O2(g) — 2C05(g); b) Mg(s) + CLa(g) — MgCla(s); ¢)
CHu(g) +202(g) — CO2(g) + 2H20(1).

Indica en cada caso, justificando cualitativamente, cual de los sistemas
indicados poseera mayor entropia:

a) un mol de hielo a 0°C o un mol de agua a la misma temperatura,

b) el cloruro aménico sélido o una disolucién de N H4Cl en agua,

¢) una bolsa con las piezas de un rompecabezas o dicho rompecabezas
ya montado,
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26.
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28.

29.

30.

31.
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,Cémo serd la variacién de entropia de los procesos siguientes, positiva o
negativa? ;el grado de desorden aumenta o disminuye en cada caso?

a) la evaporacién de un mol de etanol (CHsCH;OH),
b) 2Mg(s) + O2(g) — 2MgO(s),
¢) Na(g) +3Ha2(9) — 2N Hs(g),
)
)

d

e

BaCl, - O( ) — BCLCZQ( ) + HQO( )

la dilucién de una disolucién de NaCl
LEn qué condiciones son correctas las siguientes afirmaciones?:

a) en un proceso espontdneo el sistema evoluciona hacia un estado de
menor energia,
b) en un proceso esponténeo la entropia del sistema aumenta.

Consulta la tabla (2.3) para obtener la variacién de entropia asociada a
cada una de las siguientes reacciones a 25°C:

a) C(s,grafito) + O2(g) — CO2(g)

b) CoHsOH() +30s(g) — 2C0s(g) + 3H20(1)
¢) CgH1206(s) + 602(g9) — 6CO2(g) + 6H20(1)
d) Hy(g) + I2(s) — 2HI(g)

(R: a) 2,9 ; b) -138,3; ¢) 289,8; d) 166,3 J/K).
Determina la AS° del sistema:

a) S(s,rombico)+ Os(g) — SO2(g)
b) Na(g) + O2(g9) — 2NO(g)

¢) Py(s) +502(g) = PyO10(s)

d) 4Fe(s) + 302(g) — 2Fe203(s)

(R: a) 11,1; b) 24,7; ¢) -875; d)-549,4 J/K).

Setiala la afirmacién correcta para el proceso C(s) + O2(g) <> CO2(g) a
una temperatura dada y en unas condiciones dadas en las que AG es -42
kJ/mol: a) el sistema estd en equilibrio, b) se formard COs(g) espontdnea-
mente, ¢) se descompondrd espontdneamente el COs(g).

Senala qué enunciados son correctos: a) en todos los procesos espontaneos,
los sistemas tienden al minimo de energia, b) en todos los procesos es-
pontaneos, los sistemas tienden al maximo de entropia, ¢) todos los pro-
cesos espontdneos son exotérmicos, d) las reacciones con AH® positivo y
AS° positivo nunca pueden ser espontaneas.

Calcula la variacién de entalpia, de entropia y de energia libre estandar
para la reaccién FesO3(s) + 3C(s, grafito) — 2Fe(s) + 3CO(g), a partir
de datos tabulados. jEs espontanea la reaccién a 25 °C? Determina si la
variacion de entalpia y la de entropia trabajan a favor o en contra de la
espontaneidad o no de la reaccién, jcual de ellos domina? (R: 330,8 kJ,
no es espontanea, domina el factor entélpico).
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32.

33.

34.

35.

36.

Calcula la variacién de energia libre estandar de la reaccién Hz(g) +
Cla(g) — 2HCI(g). (Es espontdnea en el sentido en el que se ha escri-
to? jqué factor domina més, el término de entalpia o el de entropia? (R:
-190,56 kJ, es espontdnea, la de entalpia).

Calcula el valor de AG° para cada una de las siguientes reacciones y
determina cuales son espontdneas a temperatura estdndar (consulta la
tabla):

a) CsHs(g) +502(g) — 3C02(g) + 4H20(g)

b) N204(g) — 2NO2(g)

¢) CHy(g) + CCly(l) — 2CHCI5(1)

(R: a) -2074 kJ, si; b) 4,7 kJ, no; ¢) -30,1 kJ, si)

Calcula la variacién de energia libre estandar para cada una de las siguien-
tes reacciones y la temperatura de equilibrio:

a) 2NaF(s)+ Cla(g) — 2NaCl(s) + Fz(g)
b) 2NaBr(s) + Cla(g) — 2NaCl(s) + Bra(l)
¢) PbOsy(s) +2Zn(s) — Pb(s) +2Zn0(s)

d) Al2O3(s) +2Fe(s) — 2Al(s) + Fe203(s)

(R: a) 317,6 kJ, no; b) -70,34 kJ, si; ¢) d) )

La sintesis del amonfaco tiene lugar segin la ecuacién Na(g) + 3Ha(g) —
2N Hj3(g). Calcula AG® en condiciones estdndar, sabiendo que AG%(N H3(g)
= -16,63 kJ/mol. ;Es una reaccién espontinea en dichas condiciones?
;Cual es el valor de AG® para la reaccién inversa? (-33,26 kJ; si; 33,26
kJ).

Calcula AG® para la reaccién de combustién del metano (se obtiene agua
liquida) sabiendo que AG%(CHa(g) = -50,79 kJ/mol, AG$(CO2(g) =
-394,38 kJ/mol, AG(H20(l) = -237,19 kJ/mol. ;Es esta reaccién es-
ponténea en condiciones estandar?. (-817,97 kJ; si).
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2.6. PAU: Problemas y cuestiones

Problemas

1. Sabiendo que el calor de combustién del propano C3Hs(g) + 502(g) —
3C02(g) +4H20(l) a presién constante y temperatura de 25°C es -2218°8
kJ/mol, calcula:

a) La variacién de energfa interna, en kJ/mol.

b) La entalpia de formacién esténdar del agua liquida.

Datos: AH$(COag) = —393'5kJ /mol; AH$(C3Hsg) = —103'8k.J/mol; R =
8'31J/mol - K

2. El etano se obtiene por hidrogenacién del eteno a partir de la reaccion:
CH2 ZCHQ(g)+H2<:>CH3—CH3(g) AH? = —137kJ

a) Calcula la energfa del enlace C=C teniendo en cuenta que las energfas
de los enlaces C-C, H-H y C-H son respectivamente 346, 391 y 413
kJ/mol.

b) Razona cuales serfan las condiciones de presién y temperatura mas
adecuadas para obtener un elevado rendimiento en la produccién del
etano.

3. El metanol se obtiene industrialmente a partir de monéxido de carbono e
hidrégeno de acuerdo con la reaccién:

Teniendo en cuenta las siguientes reacciones termoquimicas:

CO(g) +1/202(g) — COs(g) AH; = —283'0k.J

CHgOH(g) + 3/202(9) — COQ(Q) + 2H20(l) AHy = —764'4kJ

Hj(g) +1/204(g) — Hy,0(1) AH; = —285'8k.J
Calcula:

a) El cambio de entalpia para la reaccién de obtencién del metanol a
partir de CO(g) y Haz(g), indicando si la reaccién absorbe o cede
calor.

b) ;Qué cantidad de energfa en forma de calor absorberd o cederd la
sintesis de 1 kg de metanol?

Datos: Masas atémicas: H=1; C=12; ==16.

4. El 4cido acético (CH3COOH) se obtiene industrialmente por reaccién del
metanol (CHsOH) con mondxido de carbono.

a) Razona si la reaccién es exotérmica o endotérmica.



2.6. PAU: PROBLEMAS Y CUESTIONES 53

b) Calcula la cantidad de energfa intercambiada al hacer reaccionar 50
kg de metanol con 30 kg de monéxido de carbono, siendo el rendi-
miento de la reaccién del 80 %.

Datos: Entalpia de formacién: metanol = -238 kJ/mol; dcido acético =
-485 kJ/mol; monéxido de carbono = -110 kJ/mol. Masas atémicas: H =
1;C=12;0 = 16.

5. Las entalpias de combustiéon en condiciones estandar, AH°, del eteno
CayHy(g) y del etanol CoHsOH (1) valen -1411 kJ/mol y -764 kJ/mol, res-
pectivamente. Calcula:

a) La entalpfa en condiciones estdndar de la reaccién:
C’QH4(g) + HQO(Z) — CHgCHQOH(l)

b) Indica si la reaccién es exotérmica o endotérmica.
¢) La cantidad de energia que es absorbida o cedida al sintetizar 75 g
de etanol a partir de eteno y agua.

Datos: Masas atémicas: H=1; C=12; O=16.

6. El butano (C4H1p) es un compuesto que puede experimentar una reaccion
de combustion:
a) Formular la reaccién y ajustarla estequiométricamente.

b) Calcular el calor (en kcal) que puede suministrar una bombona de
butano que contiene 4 kg de butano.

¢) Calcular el volumen de oxigeno, medido en condiciones normales, que
serd necesario para la combustién de todo el butano contenido en la
bombona.

Datos: masas atémicas C:12; 0:16; H:1. AH¢C4Hy0(g) = —1125kJ/mol AH$H>0(l) =
—286 k.J/mol AH$CO2(g) = —394kJ/mol.

7. Dadas las siguientes ecuaciones termoquimicas:
C(s) + O2(g9) = COz(g) AH® = —393,5 kJ
Hy(g) + %Og(g) — HyO(l) AH® = —285,8 kJ
CHy(g) +202(9) —» CO2(g) +2H,0(l) AH® = —890 kJ

a) calcular la variacién de entalpia en la reaccién de formacién del me-
tano.

b) calcular los litros de diéxido de carbono medidos a 25 °C y 1 atm de
presién, que se producen al quemar 100 g de metano. ;Qué cantidad
de calor se intercambia en esta reaccién?

8. Considerar la reaccién de descomposicién del triéxido de azufre, SOs(g),
en diéxido de azufre, SO2(g), y oxigeno molecular:
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a) calcular la variacién de entalpia de la reaccién e indicar si absorbe o
cede calor.

b) si la variacién de entropia de la reaccién (por mol de SOz descom-
puesto) vale 94,8 J - K ~'mol ™!, predecir si la reaccién es esponténea
a 25°C y 1 atm de presién.

¢) calcular la temperatura a la que AG° = 0.
Datos: AH$[SO3(g)] = —395, 18 k.J/mol, AHZ[SO2(g)] = —296,06 k.J/mol.

9. Dadas las reacciones:

Na(s) + %Clg(g) — Na(g) + Cl(g) AH = +230 kJ
Na(g) + Cl(g) = Nat(g) + Cl"(g9) AH = +147 kJ
Na(s) + %C’lg(g) — NaCl(s) AH = —411 kJ

a) calcula la variacién de entalpia para la reaccién Na™t(g) + Cl~(g) —
NaCl(s).

b) calcula la cantidad de energia intercambiada en forma de calor al
formarse 100 g de NaCl(s) segun la reaccién del apartado anterior,

¢) calcula la entalpfa de formacién de NaCl expresdndola en kJ/mol y
en J/g. Datos: masas atémicas: Na=23; C1=35,5.

10. Bajo ciertas condiciones el cloruro de amonio, N H4Cl(s), se disocia com-
pletamente en amoniaco, N H3(g), y cloruro de hidrégeno, HCI(g). Cal-
cular:

a) La variacién de entalpia de la reaccién de descomposicién del cloruro
de amonio en condiciones estandar, indicando si la reacciéon absorbe
o cede energia en forma de calor.

b) La cantidad de energia en forma de calor que absorberd o cederd la
descomposicién de 87 g de NH4Cl(s) de una pureza del 79 %.

¢) Si la reaccién del apartado anterior se lleva a cabo a 1000 K en un
horno eléctrico de 25 litros de volumen, ;cual serd la presién en su
interior al finalizar la reaccion?

Datos.- Masas atémicas: H: 1, N: 14, C1:35,5. R=0,082 atm L mol~!
K1 AH9[NH,CI(s)] = —315,4 kJ/mol AH}[N H3(g)] = —46, 3 kJ/mol
AHY[HCI(g)] = —92,3 kJ/mol

11. El trinitrotolueno (TNT) C7H5(NOz2)s3 es un explosivo muy potente que
presenta como ventaja frente a la nitroglicerina su mayor estabilidad en ca-
so de impacto. La descomposicion explosiva del TNT se puede representar
mediante la siguiente ecuacién:

2C7Hs5(NO2)3(s) — TC(s) + 7CO(g) + 3N2(g) + 5H20(g)

a) calcula el calor producido al «explotar» 2,27 kg de TNT
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b) calcula el volumen total (en litros) ocupados por los gases liberados
en dicha explosién a 500°C y 740 mmHg.
Datos.- Masas atémicas H: 1, C: 12, O: 16, N=14. R = 0,082 atm- L-
K~'mol™1; 1 atm= 760 mmHg. AHP[TNT(s)] = —364,1 kJ/mol,
AHZ[CO(g)] = —110,3 kJ/mol, AH{[H>0(g)] = —241,6 kJ/mol

12. La mezcla constituida por hidracina, NoH,, y tetradxido de dinitrégeno,
N5QOy, se utiliza en la propulsion de cohetes espaciales, ya que el extraodi-
nario volumen gaseoso generado en la reaccién genera el impulso al expeler
los gases desde la camara del cohete. La reaccion ajustada es la siguiente:

3N2Hy(l) + N2Oa(g)) — 4N2(g) + 2Ha(g) + 4H20(g)

a) calcula la variacién de entalpia estandar AH?

reaccion Para la reaccién
anterior, indicando si la reaccién absorbe o cede energia en forma de

calor.

b) (Qué cantidad de energia en forma de calor absorberd o cederd cuan-
do reaccionen 4500 g de hidracina con la cantidad adecuada de NoO,4?

¢) si la reaccién del apartado anterior se lleva a cabo a 800°C y 740
mmHg, jcual sera el volumen que ocuparian los gases producto de la
reaccién?

Datos.- Masas atéomicas H: 1, O: 16, N=14. R = 0,082 atm - L -
K~'mol™"; 1 atm= 760 mmHg. AH¢[N2H,(l)] = 50,63 kJ/mol,
AH$[N204(g)] = 9,16 k.J/mol, AH$[H0(g)] = —241,82 k.J/mol.

13. El propano C5Hs(g), es un hidrocarburo que se utiliza habitualmente como
combustible gaseoso. En un reactor de 25 L. de volumen mantenido a una
temperatura constante de 150°C se introducen 17,6 g de propano y 72 g de
oxigeno Oz(g). La reaccién de combustién de inicia mediante una chispa
eléctrica. Calcula:

a) la cantidad (en gramos) de vapor de agua obtenida depués de finalizar
la reaccién de combustién del propano (0,7)

b) la cantidad de energia en forma de calor que se liberard como conse-
cuencia de la reaccién de combustién anterior (0,7)

¢) lapresién total en el interior del reactor depués de que haya finalizado
la reaccién (0,6).
Datos.- Masas atémicas H: 1, O: 16, C=12. R = 0,082 atm - L -
K~'mol™'. AH$[C3Hz(g)] = —103,8 kJ/mol, AH?[COs(g)] = —393,5 kJ/mol,
AH[H20(g)] = —241,82 kJ/mol.

14. El octano CsHis(l) es un hidrocarburo liquido de densidad 0,79 kg/l y es
el componente mayoritario de la gasolina. Teniendo en cuenta las entalpias
de formacién estdndar que se dan al final del enunciado, calcul:

a) la entalpfa de combustién del octano liquido en condiciones estdndar,

b) la cantidad en litros de octano que se necesitan para producir 10 J
de energia en forma de calor,
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15.

16.

17.

CAPITULO 2. TERMOQUIMICA Y TERMODINAMICA

¢) el volumen de octano que debe quemarse para fundir 1 kg de hielo si
la entalpia de fusién del hielo es +6,01 kJ/mol.

Entalpfas de formacién estandar: AH?[CO2(g)] = —395,5 kJ/mol,
AHS[HoO(1)] = —285,8 kJ/mol y AHZ[Cs Hys(1)] = —249,9 kJ/mol

El etanol, CHsCH>OH(l), estd siendo considerado como un posible sus-
tituto de los combustibles fésiles tales como el octano, CsHig(l), compo-
nente mayoritario de la gasolina. Teniendo en cuenta que la combustion,
tanto del etanol como del octano, da lugar a CO2(g) y H20(l), calcula:

a) La entalpia correspondiente a la combustién de 1 mol de etanol y la
correspondiente a la combustién de 1 mol de octano.(0,6 puntos)

b) La cantidad de energia en forma de calor que desprenderd al quemarse
1 gramo de etanol y comparela con la que desprende la combustién
de 1 gramo de octano. (0,7 puntos)

¢) La cantidad de energia en forma de calor que se desprende en cada
una de las reacciones de combustién (de etanol y de octano) por cada
mol de COy que se produce. (0,7 puntos)

Datos: AH}[CH3CHOH (1)) = —277, TkJmol~'; AHZ[CsC1s(1)] = —250, 1kJmol ~;

AHZ[COs(g)] = —393, 5kJmol ~; AHZ[H20(1)] = —285, 8kJmol~1; Ma-
sas atomicas: H: 1; C: 12; O: 16.

En la combustién de 9,2 g de etanol Co HgO(1), a 25°C se desprenden 274,1
kJ, mientras que en la combustién de 8,8 g de etanal Co H,O(1), a 25°C se
desprenden 234,5 kJ. En estos procesos de combustion se forman COs(g)
y H>O(l) como productos.

a) Escribe las ecuaciones ajustadas correspondientes a la combustién
del etanol y a la del etanal. (0,6)

b) Calcula el calor desprendido en la combustién de un mol de etanol
asi como en la combustién de 1 mol de etanal. (0,6)

¢) Mediante reaccién con oxigeno (g) el etanol (1) se transforma en eta-
nal (1) y H2O(l). Calcula AH® para la transformacién de 1 mol de
etanol (1) en etanal (1). (0,8)

Datos: Masas atomicas.- H: 1; C: 12; O: 16.

En 1947 unn barco cargado de fertilizante a base de nitrato aménico,
NHyNOs, estallé en Texas City (Texas, USA) al provocarse un incendio.
La reaccién de descomposicién explosiva del nitrato amdnico se puede
escribir segun:

2NHyNO3(s) = 2N2(g) + O2(g) + 4H20(9)
Calcula:

a) el volumen total en litros de los gases formados por la descomposicién
de 1000 kg de nitrato aménico, a la temperatura de 819 °C y 740
mmHg. (1 punto)
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b) la cantidad de energfa en forma de calor que se desprende en la des-
composicién de 1000 kg de nitrato aménico. (1 punto)

Datos: masas atémicas.- H=1; N=14; O=16; R=0,082 atm - L - K~ -
mol~"; 1 atmésfera = 760 mmHg; AHY[NH,NOs(s)] = —366,0 kJ -
mol™"; AH$[H0(g)] = —241,82 kJ - mol ™"

18. La gasolina es una mezcla compleja de hidrocarburos que a efectos précti-
cos consideraremos que estd constituida unicamente por octano, Cs Hig(l).
La combustién de un hidrocarburo produce agua y diéxido de carbono. Se
queman completamente 60 L de octano. Calcula:

a) El volumen de aire, en m?3, que se necesitara, medido a 765 mmHg y
25 °C, para llevar a cabo esta combustién. (1 punto).

b) La masa de agua, en kg, producida en dicha combustién. (0,5 puntos)

¢) El calor que se desprende. (0,5 puntos)

Datos: El aire contiene un 21 % en volumen de oxigeno. Densidad del
octano: 0,8 g/ml. 1 atm = 760 mmHg. R= 0,082 atm - L - K~* - mol 1.
Masas atémicas: H: 1; C: 12; O: 16. Entalpias de formacién estdndar, AH?:
COs(g) = —393,5 kJ - mol~'; HoO(l) = —285,8 kJ - mol~'; CsO1:(g) =
—249,8 kJ - mol™!.

19. La reaccion de la hidracina, NoHy, con el peréxido de hidrégeno, HoOo,
se usa en la propulsién de cohetes. La reacciéon ajustada que tiene lugar
es la siguiente:

a) Calcula la entalpia de formacién estandar de la hidracina. (0,8 pun-
tos)

b) Calcula la el volumen total, en litros, de los gases formados al reac-
cionar 320 g de hidracina con la cantidad adecuada de peréxido de
hidrégeno a 600°C y 650 mmHg. (1,2 puntos)

Datos: Masas atémicas: H=1; N =14 ; O = 16; R = 0,082 atm.L /mol.K
; 1 atmésfera = 760 mmHg. AH(kJ/mol): AH[H>0,(1)] = —187,8 ;
AHJ?[HQO(g)] = —241,8.

Cuestiones

1. El éxido de calcio CaO se transforma en hidréxido de calcio Ca(OH ),
tras reaccionar con agua. Calcula:

a) El cambio de entalpia, en condiciones estdndar, de la reaccién ante-
rior. Indica si se trata de una reaccién endotérmica o exotérmica.

b) La cantidad de energia en forma de calor que es absorbida o cedida
cuando 0’25 g de éxido de calcio se disuelven en agua.
Datos: Masas atémicas: H: 1; O: 16; Ca: 40. AH?[CaO(s)] = —634'3k.J-
mol~"; AH$[Ca(OH)a(s)] = —986'2kJ - mol™'; AHP[H,0(1)] =
—285/8kj - mol !
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2. En la siguiente tabla se indican los signos de AH y de AS para cuatro

procesos diferentes, razona en cada caso si el proceso sed o no espontaneo:

Proceso:  (I) (II) (III) (IV)
signo AH: - + - +
signo AS:  + - - +

. La variacién de entalpia de la reaccién: Ag2O(s) — 2Ag(s) + 1/205(g)

es AH® = 30,60kJ. Sabiendo que la variacién de entropia de esta reac-
cién viene dada por AS° = 66,04 JK !, y suponiendo que AH® y AS°
permanecen constantes con la temperatura, calcula:

a) la variacién de energfa libre de Gibbs a 25 °C, indicando si la reaccién
serd o no espotanea,

b) la temperatura a partir de la cual la reaccién es espontdnea.

. El proceso de vaporizaciéon de un cierto compuesto A puede expresarse

mediante la reaccién quimica:A(l) <» A(g). Teniendo en cuenta que para
la reaccién anterior AH? = +38,0 kJ/mol y AS° = +112,9 J/(K - mol).

a) Indica si la reaccién de vaporizacién del compusto A es espontdnea
a 25°C (1)

b) calcula la temperatura a la cual el A(l) s encuentra en equilibrio con

el A(g) (1).



Capitulo 3

Sistema periodico y enlace
quimico

3.1. Sistema periédico

La composicion de los compuestos radica en la distinta capacidad de combi-
nacion que presentan los elementos. Las diferencias de reactividad y capacidad
de combinacién deben estar relacionadas con las estructuras de los dtomos, ya
que determinan la forma en que mantienen unidos los diferentes d4tomos.

La primera tabla o sistema periédico fue elaborada con 60 elementos, cono-
cidos en la época, por Mendeleev (Tobolsk-Siberia,1869), construida siguiendo
una secuencia de masas atémicas y colocando verticalmente aquellos elemen-
tos que eran semejantes entre si. Uno de los mas importantes instrumentos de
sistematizacién que disponen los quimicos. Aprender cual es la forma general
del sistema periddico y cuales son las posiciones de, al menos, los primeros 20
elementos, es esencial para comprender la quimica.

La tabla estd organizada en ocho columnas principales llamadas grupos y
siete filas bésicas llamadas periodos. Entre el segundo y tercero grupo principal
se encuentran los elementos de transicién organizados en diez columnas asi como
las tierras raras (actinidos y lantdnidos) que ocupan catorce columnas.

Una de las clasificaciones méas amplia y util del sistema periédico es la que
resulta de dividir a los elementos en metalicos y no metélicos.

Los elementos clasificados como metales tienen las siguientes propiedades
fisicas caracteristicas:

= son buenos conductores del calor y de la electricidad
= tienen elevada reflectividad y brillo caracteristico
= son ductiles y maleables

= con excepcién del Hg (Cs y Fr también) son sélidos a temperatura am-
biente

= poseen el efecto termoidnico y fotoeléctrico.

Por el contrario los no metales se caracterizan porque:

99
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= son malos conductores del calor y la electricidad

= no tienen reflectividad ni apariencia metalica

= pueden ser gases, liquidos o sélidos a temperatura ambiente
= en estado sélido son fragiles y se fracturan con facilidad

= no dan lugar ni al efecto termoidnico ni fotoléctrico.

Précticamente ningiin metal o no metal retine todas las condiciones, de forma
que existen excepciones como por ejemplo que el cromo es fragil o que el grafito
conduce la electricidad.

El caracter es mas metalico en el extremo izquierdo de la tabla y va dismi-
nuyendo hasta ser méas no metéalico en el extremo derecho. Los elementos que
se encuentran en la linea divisoria entre el grupo de los metales y el de los no
metales forman el conjunto de los semimetales. Los no metales, a pesar de ser
pocos, son muy abundantes y sus compuestos muy importantes. La mayoria de
los metales son escasos en la naturaleza y sus combinaciones carecen de impor-
tancia. Basta recordar que el oxigeno y silicio son los elementos mas abundantes
en la Tierra.

Los elementos que constituyen los grupos 1 y 2, 17 y 18, tienen unas seme-
janzas mas acusadas que el resto de los grupos, de ahi que se haga referencia a
sus propiedades como si se tratara de una familia cuyos nombres son respecti-
vamente: alcalinos, alcalino-térreos, halégenos y gases nobles.

Los metales alcalinos Li, Na, K, Rb, Cs y Fr, a pesar de tener las carac-
teristicas metdlicas correspondientes son blandos y tienen puntos de fusién ba-
jos. Su comportamiento quimico viene caracterizado por sus reacciones con el
hidrégeno, cloro y agua:

= reaccionan con el hidrégeno formando hidruros, de férmula empirica MH:
2M(s) + Ha(g) — 2M H(s)
= reaccionan con el cloro formando cloruros, sélidos incoloros de férmula

empirica MCI:
2M(s) + Cla(g) — 2MCl(s)

= reaccionan vigorosamente con el agua, desprendiendo hidrégeno y forman-
do una disolucién de hidréxido metalico, de férmula empirica MOH:

2Na(s) + HO — 2NaOH (ac) + Ha(g)

Los metales alcalinotérreos Be, Mg, Ca, Sr, Ba y Ra, son méas duros que los
alcalinos, funden a temperatura més elevada y son algo menos reactivos:

= las reacciones con el agua son més lentas:

Ca(s) +2H20(l) — Ca(OH)2 + Hz(g)

s forman hidruros y cloruros de férmulas empiricas M Hs y M Cls respecti-
vamente:

M(s) + Hz(g9) — M Hs(s) M(s) 4+ CLa(g9) — MCly
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Los hal6genos F, Cl, Br, I y At, los dos primeros gases , el bromo liqui-
do y el yodo y astato sélidos a temperatura ambiente, estas diferencias fisicas
no impiden que quimicamente los cuatro primeros tengan un comportamiento
similar:

= estdn formados por moléculas diatémicas:

F2 Clg B’I“g IQ

= reaccionan con el hidrégeno para formar compuestos gaseosos muy solubles
en agua:
HF HCI HBr HI

= reaccionan con los metales y forman haluros, fluoruro sédico, cloruro de
potasio, bromuro de magnesio

NaF KCl MgBry

Los gases nobles He, Ne, Ar, Kr, Xe y Rn son todos gases monoatémicos y
bastante inertes. No obstante los més pesados llegan a formar fluoruros y éxidos:
XeFQ, )(6F’47 XeFG, X603.

3.1.1. Valencia

Es una propiedad que esté relacionada con la posicién de los elementos en
la tabla siendo la valencia de un elemento un indicador de la capacidad de
combinacién con otros elementos. Se cuantifica por el nimero de atomos de
hidrégeno con los que se combina.

El hidrégeno salvo raras excepciones siempre se combina con un atomo de
cualquier otro elemento, se dice entonces que su valencia es 1. El oxigeno se
combina con dos dtomos de H, el nitrégeno con tres y el carbono con cuatro,
por eso la valencia de cada uno de ellos es 2, 3 y 4 respectivamente.

Tras la consulta a la tabla (3.1) se deduce la siguiente regla: Todos los ele-
mentos de un mismo grupo tienen la misma valencia.

Grupo 1 2 13 14 15 16 17 18
Elemento H He

i Be B C N O F Ne
Na Mg Al Si P S ClI Ar
Valencia 1 2 3 4 3 2 1 0

Cuadro 3.1: Valencias de los elementos de los grupos principales.

El conocimiento de las valencias de los elementos permite obtener los subindi-
ces de la férmula empirica de una combinacién binaria dada como A, By, ya que
debe cumplirse la siguiente condicién: a - valencia de A = b - valencia de B.

Por ejemplo para escribir la formula empirica de la combinacién entre el
nitrégeno e hidrégeno N, Hj, se resolveria la ecuacién anterior a-valencia de N =
b - valencia de H y como las valencias del N y del H son 3 y 1 respectivamente
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se calcula facilmente los subindices a = 1 y b = 3 de la férmula empirica del
amoniaco N Hs.

No obstante las cosas no son tan sencillas como en el caso del amoniaco,
sirva de ejemplo la combinacion entre azufre y oxigeno para comprobarlo; con
las valencias, normales, de ambos elementos la combinacion resultante seria SO,
sin embargo este 6xido carece de la importancia de los otros dos SOz y SO3 en
los que el azufre se combina con las valencias 4 y 6, que la regla anterior no es
capaz de pronosticar.

La valencia debe responder a una estructura interna de los atomos, es decir
la organizacién o distribucién de los electrones en la corteza atémica, ya que de
ellos depende la capacidad de combinacién. Un modelo sencillo que explica la
valencia normal es el modelo de capas, al que se han ido anadiendo modifica-
ciones de mayor o menor calado para explicar las anomalias como la del azufre
por ejemplo.

3.1.2. El modelo de capas

Este modelo se basa en una imagen muy simple: que los electrones que rodean
al nicleo se disponen en capas esféricas concéntricas en torno a él, siendo el
ntimero de capas igual al niimero del periodo en el que se halle el elemento.

Los atomos de los dos elementos del primer periodo, H y He, tienen una sola
capa designada por n=1 con 1 e~ y 2 e~ respectivamente.

Los del segundo periodo, del Li al Ne, contienen 2 capas, una interna n=1
con 2 e~ y una mas externa n=2 que se va completando a lo largo del periodo
hasta llegar a 8 e™.

Los dtomos del periodo 3 tienen tres capas, dos internas n=1 y n=2 con 2
e~ y 8 e~ respectivamente, y una externa que completan hasta 8 e la tercera
capa n=3.

Segun este modelo de capas el oxigeno tendra 2 capas por estar en segundo
periodo con 2 y 6 e~ en cada una de ellas, y el azufre tres capas, con 2, 8 y 6
e~ ; ambos elementos tienen la misma valencia normal y ambos tienen el mismo
numero de electrones e~ en su capa mas externa, esta coincidencia permite lla-
mar a la capa mas externa como capa de valencia ya que en ella se encuentran
los electrones que determinan la valencia del elemento y hacer la afirmacién de
que los elementos del mismo grupo del sistema periodico tienen el mismo niume-
ro de electrones en su capa de valencia.

Una de las pruebas experimentales que confirman el modelo de capas es la
regularidad de la energia de ionizacién de los elementos del sistema peridédico
que se muestra en la tabla (3.2).

La ionizacién de un dtomo se consigue por medio de electrones que tienen la
energia suficiente para penetrar en los dtomos y chocar con los electrones mas
externos arrancandolos. Por ejemplo para ionizar 1 mol de 4tomos de hidrégeno
hace falta que la energia suministrada sea de 1,31 MJ:

H(g)+e — H" +2 AH =1,31MJ

Dicho de otra manera el electrén que incide en un adtomo de hidrégeno debe
poseer una energia cinética de 2'18 - 107!® J, valor que se deduce de dividir la
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energia de ionizacién por el Ny.

7Z  Elemento EI Capa Z Elemento EI Capa
(MJmol~—1) (MJmol 1)
1 H 1’31 1 11 Na 0’50 3
2 He 2'37 1 12 Mg 074 3
3 Li 0’52 2 13 Al 0’58 3
4 Be 0’90 2 14 Si 0’79 3
5 B 0’80 2 15 P 101 3
6 C 1’09 2 16 S 1’00 3
7 N 1’40 2 17 Cl 1’25 3
8 (@) 1’31 2 18 Ar 1’52 3
9 F 1’68 2 19 K 0’419 4
10 Ne 2’08 2 20 Ca 0’599 4

Cuadro 3.2: Energias de ionizacién de los 20 primeros elementos.

La fuerza electrostatica disminuye con la inversa del cuadrado de la distancia,
es por este motivo por el que los electrones de la capa de valencia estan més
débilmente unidos al ntcleo, ademds los electrones de las capas mas internas
ejercen una repulsién de manera que la atracciéon del nicleo se ve disminuida
también.

La importancia de los electrones de la capa de valencia obliga a distinguirlos
del resto del atomo, es decir del nicleo y capas internas que juntos constituyen
el core y que viene indicado por la diferencia de la carga positiva del nicleo y
los electrones de las capas internas y que en la practica coincide con la carga
efectiva que atrae a los electrones de valencia. Con esto se consigue reducir el
atomo a un core y una capa de valencia. Se deduce que los elementos del mismo
grupo tienen el mismo core que, salvo las irregularidades que se dan del grupo
IT al III (entre el Be y B, y entre el Mg y Al), permite explicar la relacién entre
la energia de ionizaciéon de un elemento y su posicién en la tabla mediante las
siguientes tendencias:

1. la energia de ionizacién crece conforme se avanza a través de cualquier
periodo, ya que la carga del core aumenta,

2. la energia de ionizacién disminuye al descender en cualquier grupo confor-
me aumenta la distancia al nticleo de los electrones de la capa de valencia.

Otra propiedad periddica es la afinidad electrénica de los elementos que se
explica también con el modelo de capas.

La afinidad electrénica (EA) se define como la energfa liberada (en la mayoria
de los casos es una reaccién exotérmica) en un proceso en el que un dtomo capta
un electrén segin la siguiente ecuacién:

X+e - X AH=-FA

Los valores de las afinidades electrénica que vienen dadas en la tabla (3.3),
salvo excepciones presentan la tendencia de ir aumentando a lo largo de un pe-
riodo, lo que se justifica por el progresivo aumento de la carga del core siendo



64 CAPITULO 3. SISTEMA PERIODICO Y ENLACE QUIMICO

H
72’8
Li Be B C N 0) F Ne
60 <0 27 122 <0 141 328 <O
Na Mg Al Si P S Cl Ar
93  -14 43 134 72 200 349 <O

K Ca Se Br Kr
48 <0 195 324 <O
Rb Sr Te I Xe
47 <0 190 295 <O
Cs Ba

46 <0

Cuadro 3.3: Afinidades electrénicas de los elementos (kJmol~!)

en este caso m4és intensa la atraccién electrostética.

Otra caracteristica peridédica de los elementos es su tamano, aunque existe
cierta dificultad practica para medir los radios de los atomos aislados, es relati-
vamente facil hacerlo cuando forman moléculas. Experimentalmente se obtiene
que la distancia entre los dos nicleos de la molécula de hidrégeno H-H es de 74
picémetros (1m=102pm), por lo que la mitad de esa distancia da una medida
del radio atémico del hidrégeno.

37

Li Be B C N (@) F Ne
135 125 90 77 70 66 64
Na Mg Al Si P S Cl Ar
154 145 130 117 110 104 99

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
196 174 123 122 121 117 114 111
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
211 192 141 143 141 135 133 130

Cuadro 3.4: Radios atémicos.

La tendencia del tamafnio de los atomos observada en la tabla 3.4 confirma
de nuevo el modelo de capas puesto que:

1. los atomos se hacen mas voluminosos conforme se desciende en un grupo,
ya que al pasar de un periodo al siguiente se amplia en una capa mas,

2. los atomos se hacen mas pequenos a lo largo de un periodo, puesto que la
carga del core aumenta de izquierda a derecha.
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3.2. Enlace quimico y estructuras de Lewis

La existencia de combinaciones atémicas tan conocidas como el Hy, H5O,
NaCl nos hace pensar en que la fuerza que une a los d4tomos debe ser intensa
y como ya se sabe son de naturaleza eléctrica entre nicleos atémicos y corteza
electrénica. Por lo que es de esperar que los electrones de la capa de valencia
sean los implicados en la aparicién de esas fuerzas tan intensas que constituyen
el enlace quimico.

Lewis propuso una estructura para representar los atomos: su simbolo ro-
deado de puntos que representan cada uno de los electrones de valencia. De esa
manera establecié una relaciéon simple entre la valencia normal y el niimero de
electrones de la capa de valencia, que en el caso de los grupos 1, 2, 13 y 14
coinciden, mientras que en los grupos 14, 15, 16 y 17 la valencia normal coincide
con la diferencia entre 8 y el nimero de electrones de la capa de valencia.

Grupo 1 2 13 14 15 16 17 18
Numero de elec- 1 2 3 4 5 6 7 8
trones de la ca-

pa de valencia

Valencia 1 2 3 4 3 2 1 0
Elemento del se- | Li- -Be- --B- -C- -N- -0 : P : Ne:
gundo periodo . : . -

Férmulas LiCl BeCl, BClI; CCly NCl3 Cl,0 FCl -
empiricas de

algunos  com-
puestos tipicos

Cuadro 3.5: Estructura de Lewis de los dtomos de los elementos de los grupos
principales.

Esta relacion junto con el hecho de que los gases nobles Ne y Ar tienen la capa
de valencia con 8 electrones y como son elementos estables que no reaccionan
practicamente con ningin otro elemento, son la base de la regla del octeto: En
la formacion de un compuesto, un dtomo tiende a ganar, perder o compartir
electrones hasta completar con ocho su capa de valencia.

3.2.1. Compuestos idnicos

Para conseguir tener una configuracién de octeto en la capa de valencia los
atomos pueden perder o ganar electrones dando lugar a iones positivos y nega-
tivos respectivamente, siendo su atraccién eléctrica la que permite la formacién
de una combinacién iénica.

El sodio Na tiene la siguiente configuracion electrénica 2, 8, 1, es decir 1
electrén en su capa de valencia, mientras que el cloro tiene 2, 8, 7 electrones,
en su capa de valencia hay 7 electrones; en la formacién de la sal cloruro de
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sodio NaCl el 4&tomo de sodio pierde 1 electrén que lo gana el cloro, aparecen los
cationes de Na™ y aniones cloruro C1™, con ello el sodio adquiere la configura-
cién del neén y el cloro la configuraciéon del argén. Esta reaccién representada
mediante estructuras de Lewis seria:

Na -+ C’l — (Na™)( :C"l.:f )

En la formacién de combinaciones iénicas los elementos de los grupos prin-
cipales forman frecuentemente los siguientes iones:

Lit  Be?*t N3— 0%~ F~

Nat Mg*t APt pP3= §2= (CI
K+  Ca?* Br—
RbT  Sr2t I~

Cst  Ba?t

En la tabla anterior se observa que los iones del nitrégeno, oxigeno, flior,
sodio, magnesio y aluminio tienen la misma estructura de capas que el neén, 2
y 8 electrones; las especies quimicas que cumplen este requisito se dice que son
isoelectrénicas.

La valencia de un elemento que forma una combinacién iénica coincide con
la carga del i6n, es decir que la carga del i6n justifica la valencia que emanaba
del modelo de capas.

3.2.2. Compuestos covalentes

En el caso de las combinaciones entre no metales, como por ejemplo el gas
cloro Cls, el enlace no puede estar basado en la formacion de iones, sin embargo
cabe la posibilidad de compartir electrones para adquirir la configuracién de
octeto, una sugerencia que hizo Lewis en 1916. Segun esto los atomos de cloro
darfan lugar a una molécula de cloro con un par de electrones en la zona de
enlace, uno perteneciente a cada atomo, situada entre ambos llamado par en-
lazante, ademads de los seis electrones que rodean a cada cloro que forman tres
pares llamados no enlazantes o solitarios.

:Cl- + Cl: — :Cl:Cl:

De igual forma se escriben las moléculas de metano, amoniaco y tetraclouro
de carbono (tetracloro-metano) mediante estructuras de Lewis, simplificando
el par enlazante por medio de un guién entre los dtomos enlazados (los pares
solitarios también pueden representarse mediante guiones):

i ) BTG
H—C‘—H H— ‘N —H :Cl —c‘— Cl:
H H B -Cl:
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En la molécula de amoniaco el nitrégeno tiene un par solitario y esta rodeado
de tres pares enlazantes que hacen un total de 8 electrones, en la de tetracloru-
ro de de carbono el 4&tomo de carbono esta rodeado de cuatro pares enlazantes
mientras que cada dtomo de cloro tiene cuatro pares también pero uno solo enla-
zante y el resto solitarios, y los 4tomos de hidrégeno solo tienen un par enlazante.

La valencia de los no metales en las combinaciones covalentes coincide con
el nimero de electrones que faltan para completar con ocho la capa de valencia;
es decir es igual a 8 menos el nimero de electrones de la capa de valencia.

Existen excepciones por defecto a la regla del octeto, una obvia es la del
hidrégeno que sélo puede alcanzar dos electrones en su capa de valencia. Otra
excepcién la constituye el boro, por ejemplo en sus combinaciones con el fluor
y carbono, BF3 y BCl3, solo alcanza los seis electrones en su capa de valencia.
Una excepcion por exceso a dicha regla la constituye, por ejemplo, el fésforo en
la combinacién PCl5 ya que el fosforo tiene 10 electrones en su capa de valencia
(cinco que tenfa como dtomo aislado y cinco que comparte con los dtomos de
cloro).

Los compuestos covalentes también pueden formar iones que son llamados
poliatémicos, este es el caso del trifluoruro de boro que cuando reacciona con el
i6n fluoruro forma una molécula cargada negativamente llamada i6n tetrafluo-
roborato, una reaccién representada por BF3 + F'~ — BF,, o el del amoniaco
que reacciona con el ién hidrégeno y forma el ién amonio segin la reaccién
NHjz + H* — NH, y formando el ién amonio. La representacién de Lewis de
ambos iones poliatéomicos es:

Los iones poliatomicos también forman combinaciones iénicas como lo hacen
los iones monoatdmicos, por ejemplo cloruro de amonio NH4CI o el tetrafluo-
roborato de potasio K BFy.

Cabe la posibilidad también que se forme m&s de un par enlazante con el
objeto de completar la capa de valencia con ocho electrones, apareciendo de esta
manera enlaces dobles y triples. Ejemplos de compuestos con enlaces multiples
son el diéxido de carbono, eteno, etino y el nitrégeno entre los més conocidos:
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:‘(‘): H\ /H H\

C C— C=C N=N:
| \

:0: H H H

3.2.3. Electronegatividad

La electronegatividad es una propiedad de los elementos que indica la ten-
dencia a atraer a los electrones de valencia. Es una propiedad que no puede
medirse experimentalmente, sin embargo Pauling elaboré una escala cualitativa
que muestra de nuevo, salvo excepciones, la tendencia a aumentar a lo largo de
un periodo (aumenta la carga del core) y a disminuir a lo largo de un grupo
(aumenta la distancia al core).

H He
2,2 -

Li Be B C N O F Ne
10 1,5 20 25 31 35 41 -

Na Mg Al Si P S Cl Ar
10 1,2 1,3 1,7 21 24 28 -

K Ca Ga Ge As Se Br Kr
09 10 18 20 22 25 27 31
Rb Sr Im Sn Sb Te I Xe
09 10 1,5 1,7 1,8 20 22 24

)

Cuadro 3.6: Eletronegatividad de los elementos de los grupos principales.

Es una propiedad importante y 1til puesto que permite, con ciertas reservas,
predecir el cardcter idnico o covalente de la combinacién; si la diferencia de
electronegatividad de los elementos de una combinaciéon es mayor o igual a 2 el
enlace es i6nico, por este motivo las combinaciones de los metales alcalinos y
alcalinotérresos forman con los halégenos y los del grupo del oxigeno compuestos
i6nicos; cuando la diferencia de electronegatividad es inferior a 1 la combinacion
sera covalente; mientras que si la diferencia estd comprendida entre 1 y 2 es
bastante incierto asegurar el tipo de combinacion.

3.3. Ejercicios

1. Escribir las ecuaciones ajustadas para las siguientes reacciones en el caso
de que se produzcan: magnesio con vapor de agua, azufre con hidrégeno,
sodio con yodo, potasio con agua, hidrégeno con cloro.

2. Predecir la valencia normal de los siguientes elementos consultando la
tabla: Ba, Cs, Ga, Te, Ar, Ge, Sb. Escribe las féormulas empiricas de los
compuestos que previsiblemente formaran por reaccién con el hidrégeno.
Idem con el oxigeno. Idem con el flior.
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10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

Predice las férmulas empiricas de los cloruros formados por los elementos
del grupo 2 del sistema periédico.

. Predice las férmulas empiricas de los compuestos de los grupos 1 y 2 con

el azufre. Idem con el nitrégeno.

Los elementos A, X, Y y Z forman los fluoruros AFy, XF3, YFy, ZF.
Identifica el grupo donde previsiblemente se encuentran A, X, Y y Z.

El 6xido de indio contiene un 82,7 % en masa de indio. Este elemento se
presenta en la naturaleza en menas que contienen éxido de cinc, ZnO,
lo que hizo pensar que su férmula empirica fuera InO. Calcula la masa
atémica del indio a partir de esta hipdtesis. Mendeleev sugirié que la
férmula era In,Os, calcula la masa atémica del indio segun esta hipdtesis.

{ Qué quiere decir capa de valencia de un atomo? ; Especifica el nimero de
electrones de la capa de valencia del boro, de un halégeno, helio, magnesio.

Indica la carga del core de los siguientes dtomos e iones: C, Mg, Mg*t,
Si, 0, 0%~ y §%~

Energias de ionizacion

Explica el significado de energia de ionizacién e indica la tendencia de la
misma de los elementos de un mismo periodo. ;Cual es la tendencia entre
los elementos de un mismo grupo? Razona ambas respuestas.

Ordena los siguientes elementos segtn los valores crecientes de sus energias
de ionizacién: Ba, Cs, F, S, As.

Calcula la energia necesaria para convertir 10 g de sodio en iones Na™ en
fase gas (consulta la tabla 1).

Explica por qué la energia de ionizacion del helio es la mayor de entre los
atomos neutros.

Indica la razén por la que los radios covalentes de los dtomos disminuyen,
en general, al avanzar hacia la derecha en cualquier periodo de la tabla.
Y la razén por la que aumentan al descender por un grupo.

Indica el 4tomo de mayor radio de entre las siguientes parejas, sin consultar
latabla: Fy Cl; By C; Cy Si; Py AL; Siy O.

Escribe los simbolos de Lewis para cada uno de los siguientes elementos:
K, Ca, B, Sn, Sb, Te, Br, Xe, As y Ge.

Basandote en la regla del octeto y en la posicién de los elementos en
la tabla periddica, predice la carga del ién formado por cada uno de los
siguientes elementos: Mg, Rb, Br, S, Al y Li.

Representar las estructuras de Lewis de los siguientes compuestos iénicos:
LiCl, Na5O, AlF3, CaS, MgBrs.
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18

19.

20.

21.

22.

23.

24.

25.
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. Cuatro elementos tienen los siguientes simbolos de Lewis: A-, - O -, -E-,
= Indica a qué grupo pertenece cada uno de los elementos.

= ;Cuales de ellos cabe esperar que formen iones? ;Cual debe ser la
carga en cada caso?

Predecir la féormula empirica del compuesto iénico formado por cada unos
de los siguientes pares de elementos: Liy S, Cay O, Mg y Br, Na y H, Al
y L

Predecir la férmula empirica del compuesto iénico formado por cada uno
de los siguientes pares de elementos: Ca y I, Be y O, Aly S, Cay Br, Rb
y Se, Bay O.

;Cual es la férmula empirica del compuesto formado por cada uno de los

siguientes pares de iones?: NH,” y PO}~ Fet y 0=, Cut y 0%, AP+
2—

y SO; ™.

Escribe la férmula empirica de cada uno de los siguientes compuestos:
yoduro de bario, cloruro de aluminio, 6xido de calcio, sulfuro sédico y
oxido de aluminio.

(Cual es el simbolo de Lewis para cada uno de los siguientes dtomos e
iones? Sefialar dos pares de especies isolectrénicas en esta lista: Ca, Ca®t,
Ne, O?>~, 527, Cl y Ar.

Representar las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas e iones:
HQ, HC]7 HL PH3, HQS, E;’I“_7 ]\TCL—"_7 Sif%7 CgHg y FQO

Representar las estructuras de Lewis de los siguientes iones poliatémicos:
NH}, NH;, H;OF, HyF+, PH y BH; .



Capitulo 4

Configuraciones electrénicas

4.1. Introduccién a la Mecanica Cuantica

El interior del &tomo sélo puede describirse desde la visién de la teoria cuanti-
ca 'y es por este motivo por el que una vision del &tomo con unas 6rbitas definidas
como el sistema solar o el modelo de capas necesita ajustes que den respuestas
a las anomalias que se observan en las propiedades periédicas de los elementos.

Cuadro 4.1: Fechas aproximadas de algunas teorias y experimentos
importantes, 1881-1932.

1881 Michelson obtiene un resultado nulo para la velocidad absoluta de
la Tierra

1884 Balmer halla una férmula empirica para las rayas espectrales del
hidrégeno

1887 Hertz produce ondas electromagnéticas comprobando la teoria de
Maxwell y descubre accidentalmente el efecto fotoeléctrico

1887 Michelson repite su experimento con Morley, obteniendo de nuevo

resultados nulos
1895 Roentgen descubre los rayos X

1896 Becquerel decubre la radiactividad nuclear

1897 J.J. Thomson mide el cociente e/m de los rayos catédicos, demos-
trando que los electrones son constituyentes fundamentales de los
atomos

1900 Planck explica la radiacion del cuerpo negro utilizando la cuan-

tizacién de la energfa en la que interviene una nueva constante

h=6,626- 1034 Js

1900 Lenard investiga el efecto fotoeléctrico y halla que la energia de
los electrones es independiente de la intensidad luminosa

1905 Einstein propone la teoria especial de la relatividad

1905 FEinstein explica el efecto fotoeléctrico sugiriendo la cuantizacién
de la radiacion

1907 FEinstein aplica la cuantizacion de la energia para explicar la de-
pendencia de las capacidades térmicas de los sélidos con la tem-
peratura

71
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1908 Rydberg y Ritz generalizan la férmula de Balmer para que se
ajuste a los espectros de muchos elementos

1909 El experimento de la gota de Millikan muestra la cuantizacion de
la carga eléctrica

1911 Rutherford propone el modelo nuclear del 4tomo basado en los
experimentos de Geiger y Marsden de dispersién de la particula
alfa

1912 Friedrich y Knipping y von Laue hacen una demostracién de la

difraccién de los rayos X en cristales, comprobando que los rayos
X son ondas y que los cristales son estructuras regulares
1913 Bohr propone el modelo del atomo de hidrégeno

1914 Moseley analiza los espectros de rayos X utilizando el modelo de
Bohr para explicar la tabla periddica en funcién del nimero atémi-
co

1914 Franck y Hertz realizan un experimento demostrando la cuantiza-
cién de la energia atéomica

1915 Duane y Hunt demuestran que el limite de ondas cortas de los
rayos X se determina mediante la teoria cuantica

1916 Wilson y Sommerfeld proponen reglas para la cuantizacién de los
sistemas periédicos

1916 Millikan comprueba la ecuacién fotoeléctrica de Einstein

1923 Compton explica la dispersion de los rayos X por los electrones

como un choque de un fotén y un electrén y comprueba experi-
mentalmente los resultados

1924 de Broglie propone que las ondas correspondientes a los electrones
tienen una longitud de onda h/p

1925 Schrodinger desarrolla las matematicas de la mecancia ondulatoria
del electron

1925 Heisenberg inventa la formulacién de la mecanica cuantica

1925 Pauli establece el principio de exclusién

1927 Heisenberg formula el principio de indeterminacion

1927 Davisson y Germer observan la difraccién de la onda de electrones
en un monocristal

1927 G.P. Thomson observa la difraccién de las ondas de los electrones
en una lamina metalica

1928 Gamow, Condon y Gurney aplican la mecénica cudntica para ex-
plicar los periodos de desintegraciéon alfa

1928 Dirac desarrolla la mecénica cuantica relativista y predice la exis-

tencia del positrén
1932 Chadwick descubre el neutrén
1932 Anderson descubre el positréon

4.1.1. Radiacién electromagnética

Desde 1887 se tiene la certeza de que la velocidad de la luz c en el vacio
es constante y tiene un valor aproximado de 3 - 10® m/s. Las propiedades de
propagacion de la luz la clasifican como una onda, ya que un movimiento on-
dulatorio transporta energia pero no masa. El fenémeno de la difraccién de la
luz, bien con un prisma o a través de una rendija estrecha, hace que se obtenga
el espectro de la misma, que con la vista podemos observar solamente el rango
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I/in 1151 dad

de la radiacién visible (colores). Toda onda representa una perturbacién que
se propaga en el espacio, esta perturbacion viene caracterizada por su intensi-
dad, su repeticion o frecuencia v y la distancia que separa dos méximos de la
perturbacién denominada longitud de onda A.

Todos los colores que se obtienen en el espectro de la luz tiene en comun la
misma velocidad, y cada uno tiene una frecuencia caracteristica que esta relacio-
nada con su longitud de onda mediante la ecuacién A = ¢/v. Medidas precisas
establecen que el ojo es sensible a la luz comprendida entre las frecuencias 428
(rojo) y 750 (violeta) THz (102Hz), de manera que por debajo de la frecuencia
més baja se encuentra la radiacién infrarroja (IR) y por arriba de la més alta
la ultravioleta (UV). Referidos a la longitud de onda A, los colores abarcan los
siguientes intervalos: violeta de 400 a 424 nm, azul de 424 a 491 nm, verde de
491 a 575 nm, amarillo de 575 a 585 nm, naranja de 585 a 647 nm y rojo de 647
a 700 nm.

Una emisora de radio que emita en FM, como por ejemplo Radio Bunol, en
una frecuencia de 107,9 MHz significa que la longitud de onda que transporta
dicha informacion es de 2,78 m, una radiacion invisible para el ojo humano, ya
que se sitia mas alld de la zona infrarroja del espectro electromagnético de la
luz.

Hs o, Hg H,

4.1.2. Espectro del hidrégeno

Balmer encontré una expresion empirica para obtener las longitudes de onda
A de las lineas espectrales del hidrégeno situadas en el visible 656,28 (rojo),
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486,13 y 434,05 (azul) y 410,17 (violeta):

n2
donde n toma los valores enteros de 3, 4, 5 y 6, después de una simple transfor-
macién queda:

r__ 4 1 1
A 364,6 |22 n2
4.1.3. Comportamiento corpuscular de la luz

Cuando la luz incide con la materia su comportamiento no puede ser expli-
cado mediante ondas, pues parece comportarse como materia que interacciona
con otra materia, dos experiencias confirmaron dicho comportamiento: el efecto
fotoeléctrico y las reacciones fotoquimicas.

En 1905 Einstein propuso que la luz estaba compuesta de pequenos paquetes
de energia, denominados cuantos de luz o fotones, siendo su energia proporcional
a su frecuencia E = hv, de forma que cuando un fotoelectrén es arrancado de
un metal su energia cinética sigue la siguiente ley:

Ec = hv — hl/()

donde v es la frecuencia umbral para poder extraer al electrén (energia um-
bral al multiplicarla por k), concibiendo la interaccién como un choque eldstico
entre el fotén y el electrén, de manera que si la energia del fotén es superior
a la energia necesaria para arrancar el electrén, esta diferencia respecto de la
umbral es transformada en energia cinética F,. del electrén.

Los gases cloro e hidrégeno reaccionan muy lentamente a temperatura am-
biente y en la obscuridad, sin embargo bajo la incidencia de una luz brillante
reaccionan hasta de forma violenta, concretamente una luz verde azulada con-
sigue dicha reaccion fotoquimica.

La energia de enlace de la molécula de cloro es de 243 kJ/mol, expresado
por molécula se obtiene 4,035 - 10719] /molécula, al dividir por el N4. Para que
un fotén consiga romper ese enlace debe tener esa energia y recordando que
A= %, se obtiene que la longitud de onda de la luz es de 493 nm (el limite
entre el azul y verde se encuentra en 491 nm).

4.2. El atomo de hidrégeno

4.2.1. Explicacién de los espectros del hidrégeno

La luz emitida en el espectro visible del hidrégeno se produce cuando el
electron salta de un nivel n superior a otro inferior emitiendo un fotén, y dado
que estos niveles posibles estdn cuantizados las lineas espectrales quedan per-
fectamente definidas. Segun el criterio de signo se considera negativa la energia
perdida por el sistema el proceso anterior viene dado por la expresion siguiente:

Ef— E; = —hv (4.1)
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=6
H o n
e n=5

- . ¥ n=2

De la ecuacion de Balmer y de la cuantizacién de la energia establecida por
Planck se obtiene la energia en MJ por cada mol de electrones que cambien de
un nivel al nivel n=2:

Ey—E, —Nahv = NA% =
—6,022 - 1023i -6,626-10734. 3. 108
mol
1 11 MJ
—1,312 {22 — n2] —

Los saltos del electrén en esta formula corresponden a aquellos cuyo nivel
inferior energético es 2, y n mayor, pero los saltos pueden ser a niveles superiores
y también al inferior. La anterior férmula puede generalizarse para los niveles n
y m:

E,—FE, =-1,312 {12 — 12} MJ
n m? | mol
en el caso de que n > m el electrén necesita energia (E, — E,, > 0), y cuando
n < m el electrén desprende energia (E, — E,, < 0). La serie espectral de
Paschen en el ultravioleta se obtiene cuando n=1 y m=2, 3..., y la serie de
Lyman en el infrarrojo se obtiene cuando n=3 y m=4, 5...

Cuando se ioniza el atomo de hidrogeno es como si el electron saltara del

nivel n=1 a n = 0o, se tendria que:

11
0?12

M
Fyo—F=-1,312 [ ] = 1,312—J
mol

que coincide con la energia de ionizacion del hidrégeno, la que necesita el
electrén que le aporten desde el exterior (de ahi que el signo sea positivo). Si se
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considera que la F, es nula puesto que el electrén es libre respecto del sistema
atémico, la energia del nivel 1 es de -1,312 MJ/mol y para cualquier nivel su
energia asociada es:

1

E, = —1,312 [} MJ

pooge (4.2)

n2

El nivel energético n=2 tiene asociada una energfa de -0,328 M.J/mol, n=3 de
-0,1458 MJ/mol, etc. Se considera que el nivel energético inferior es el mas esta-
ble y los otros menos estables, al primero se le conoce como estado fundamental
v a los otros estados excitados.

4.2.2. Modelo de Bohr

De todo lo anterior se sabe que el electrén del atomo de hidrégeno puede
ocupar niveles cuantizados de energia pero nada se dice de la geometria espacial,
en cualquiera de sus estados fundamental o excitados. La respuesta fue dada
por Bohr con su modelo atémico recogiendo las ideas de Planck y Einstein
principalmente:

= ¢l electrén gira en érbitas circulares estacionarias, en ellas no radia energia

y se cumple la relacion siguiente: mvr = nzi
us

= el numero de orbitas es limitado y cuando el electrén cambia de una a
otra radia energia segin la ecuacién (4.1)

» cada drbita tiene una energfa permitida que responde a la ecuacién (4.2)
siendo la 6rbita mas préxima al nicleo la de minima energia e identificada
con el nimero n=1.

4.2.3. Configuraciones electrénicas

Un método alternativo a la ionizaciéon de adtomos mediante el choque con
eletrones es el de espectroscopia fotoelectrénica, que sustituye los electrones por
fotones que chocan con los electrones de los dtomos ionizdndolos.

La energia cinética E. de los electrones extraidos, la energia del fotén inci-
dente hv y la energfa de ionizacién (EI) cumplen la igualdad siguiente:

ElI =hv—E,

Se puede medir con cierta precisién la velocidad de los fotoelectrones y la fre-
cuencia de la luz utilizada, de manera que es relativamente facil obtener la EI
y por extension la energia del nivel correspondiente al electrén extraido. Para
el caso del He los electrones extraidos responden a una energia de ionizacion
solamente que coincide con el hecho que los dos electrones ocupan la misma
capa o nivel de energia; en el caso del Ne aparecen tres energias de ionizacion
y tiene dos capas solamente, sacar a cualquiera de los dos electrones de la capa
maés interna cuesta la misma energia, pero para sacar a uno de los ocho de la
segunda capa debe utilizarse dos niveles de energia; y para el Ar cinco, dado que
tiene tres capas, para sacar uno de los ocho electrones de la tercera capa debe
emplearse dos niveles de energia. La figura 4.2 ejemplifica lo anterior donde el
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He Ne
2
ls . -2°37
29 000
s

-2’07

-4’68

-84°0

Ar
3p

3

p

29

ls .

-1’52

-2’82

-24°1

-31°5

-309

7

Cuadro 4.2: Niveles de energia para los dtomos de He, Ne y Ar determinados
por espectroscopia fotoelectrénica (MJ/mol)

nombre de los subniveles s, p y d que responden a afilado (sharp), principal y
difuso, derivan de la terminologia de la espectroscopia.

De la tabla 4.3 se deduce la distribucién electrénica o configuracion de los

elementos de los periodos 1, 2 y 3:

H 1s'| Li 1s%2s! = [He]2s!

Be [He|2s?

B [He]2s?2p*

C [He]2s22p?

N [He]2s5%2p3

o [He]2s%2p*

F [He]2s%2p®
He 1s?| Ne [He]2s22pb

Na 1s%s?pf3s! = [Ne]3s!

Mg
Al
Si

Cl
Ar

En el caso del potasio y del calcio, las configuraciones siguen la misma pauta,
sus electrones mas externos estan en el nivel 4s, sin embargo a partir del escandio

se empieza rellenar el nivel 3d:
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K [Ar]4st
Ca [Ar]4s?
Se [Ar]3d*4s?
Ti [Ar])3d?4s>

Zn  [Ar])3d1°4s?
Ga [Ar]3d'%4s24p!
Ge [Ar]3d194s24p?

[
As {Ar]3d104524p3
[
[
[

Se  [Ar]3d'4s%4p?
Br  [Ar]3d'%4s24p®
Kr [Ar]3d'04s%4pS

Reglas generales:

1. En la capa n=1 solo hay una subcapa 1s, en la capa n=2 hay dos subcapas
2s y 2p, en la capa n=3 tres subcapas 3s, 3p y 3d. En general el niimero
de subcapas de cualquier capa es igual al nimero cudntico n.

2. El nlimero méximo de electrones que pueden ocupar la capan=1 es 2 (1s?),
la capa n=2 es 8 (2522p°%). En general el nimero maximo de electrones en
una capa es de 2n2.

3. El niimero méximo de electrones en una subcapa s es 2, en una p 6, en
una d 10 y en una f 14 (f viene de fundamental).

4. A partir de la capa f, el nombre de las sucesivas capas sigue un orden
alfabético: g, h...

4.3. Comportamiento ondulatorio de los electro-
nes

La hipotesis de De Broglie basada en los fendmenos de difracciéon de los
electrones consiste en considerar el electron como una onda cuya longitud de
onda viene dada por la expresion:

A= —
muv

Esta vision del electrén plantea la situacion contraria a la de la luz donde una
onda es considerada también como particula, aqui una particula es considerada
también como una onda. Parece que ya no tiene mucho sentido ver el electréon
como una bolita que sigue una orbita determinada como decia Bohr.

En ese sentido Heisenberg enuncié su principio de indeterminacién o de in-
certidumbre:

Ax Ap > £
2T

que implica una grado de imprecision en el conocimiento de los sistemas fisicos,
que se hace més evidente cuando se trata de sistemas atémicos.
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Elemento  1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s

H 1’31
He 2’37
Li 626 0’52

Be 11’5 090

B 19°3 1'36 0’80
C 286 172 1’09
N 396 245 1°40
@) 526 304 1’31
F 672 388 1'68

Ne 84’0 4’68 208

Na 104 6’84 367 0’50
Mg 126 907 531 074

Al 151 12’1 719 109 058

Si 178 151 103 146 0’79

P 208 187 135 195 1°06

S 239 22’7 16’5 205 1’00

Cl 273 26’8 202 244 1'25

Ar 309 31’5 24’1 282 1’52

K 347 371 29’1 393 2’38 0’42
Ca 390 42’7 34’0 465 290 0’59
Sc 433 485 392 544 324 077 063

Cuadro 4.3: Energfa de ionizacién (MJ/mol)

Con todos estos experimentos, hipétesis, principios nacié la teoria cudntica
que permite calcular la probabilidad de que el electrén del atomo de hidrégeno
se encuentre en un punto dado. Un electrén ya no se describe como una bolita
que gira en torno al nicleo sino por medio de una nube de probabilidad cuya
densidad es maxima alli donde lo es la probabilidad de encontrarlo y menor
donde es inferior la posibilidad de encontrarlo, que recibe el nombre de orbital.

4.3.1. Principio de exclusiéon de Pauli: orbitales atémicos.

El experimento de Stern y Gerlach demostré que el movimiento de giro del
electrén estd cuantizado y puede tomar los valores s=1/2 y s=-1/2.

Pauli establecié que: un orbital solo puede representar a dos electrones y es-
tos deben tener su spin opuesto. Enunciado que puede hacerse de otra maneras:
los electrones con el mismo spin deben situarse separados en el espacio mientras
que los electrones de spin opuesto pueden ocupar la misma regiéon del espacio.

Un orbital puede representarse mediante una caja en la que caben dos elec-
trones simbolizados por flechas que indican el sentido de giro. Los orbitales s

completos se representan mediante , mientras que los orbitales p completos
donde hay seis electrones existen tres orbitales: .

Cuando los niveles no estan completos se aplica la regla de Hund que estable-
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ce que en la configuracién electrénica de minima energia (estado fundamental)
los electrones que ocupan el mismo nivel de energia se sitiian tan separados como
sea posible, es decir, ocupan orbitales diferentes y tienen el mismo spin. Apli-
cando esta regla a las configuraciones del oxigeno y nitréogeno mediante cajas
que representan los orbitales serian:

N 1522322193
O 1522s22p* .

En resumen cada electrén viene representado por una terna de cuatro ntiime-
ros cuanticos:

= principal n = 1,2, .. que define el tamano y energia del orbital,

s azimutal [ = 0...n — 1 que define la forma o excentricidad del orbital,
= magnético m = —I..,0... + [ define la orientacién espacial y

» de spin s = —1,+1 define el sentido de giro del electrén

estos nimeros cudnticos permiten otro enunciado del principio de Pauli:
la terna de cuatro nuimeros cuanticos no puede coincidir para dos electrones
pertenecientes al mismo dtomo. Por ejemplo la terna de nimeros cudnticos del
electrén desapareado del flior estd formada por n=2,1=1, m=+1, s=+1/2 mien-
tras que las de los dos electrones de la primera capa son n=1, 1=0, m=0, s=-1/2
y n=1, 1=0, m=0, s=+1/2.

Las orbitales presentan diferentes geometrias, mientras que los orbitales s
son esféricos los orbitales p y d son méas complicados y vienen descritos en la
figura (4.3.1) tanto su geometria como su orientacién espacial.

4.4. Enlace covalente

El nuevo modelo atémico comporta un mayor conocimiento sobre el enlace
covalente mejorando y completando la teoria de Lewis. En este sentido apare-
cen dos teorias sobre el enlace de dtomos para formar moléculas, una de ellas
considera la molécula como un sistema ya formado donde los electrones no per-
tenecen a los atomos individuales y su representacion se hace mediante orbitales
moleculares por lo que recibe el nombre de teoria de los orbitales moleculares
(TOM), y la otra considera que los orbitales enlazantes de la molécula se forman
a partir del solapamiento de los orbitales atémicos y por tanto localizados en el
espacio entre los restos atémicos, su nombre es la teoria del enlace de valencia
(TEV) y serd el que se utilizard basicamente.

4.4.1. Teoria de los orbitales moleculares.

Esta teoria representa a los electrones de la molécula mediante orbitales mo-
leculares; una teoria que demuestra que la combinacién de dos orbitales atémicos
da lugar a dos orbitales moleculares, uno de ellos de menor energia que la de los
orbitales atémicos iniciales llamado orbital molecular enlazante y otro de mayor
energia, que es el orbital antienlazante.
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Figura 4.1: Orbitales p y d.

En el caso de la molécula de hidrégeno formada a partir de dos atomos,
cada electrén ocupa su orbital atémico y cuando se enlazan completan el orbital
molecular enlazante:

Cuando se trata de moléculas heteroatémicas como el hidruro de litio el
orbital molecular se forma con los electrones desapareados de los orbitales 1s y
2s:

Los orbitales moleculares s-s son designados por o y los orbitales moleculares
S-p POr ogp.

Los orbitales moleculares p-p pueden ser de dos tipos, debido a la forma
lobulada del orbital el solapamiento puede ser frontal o lateral, los primeros se
designan por o, y los segundos por .

La designaciéon de todos los orbitales antienlazantes se hace colocando un
asterisco como superindice o*, 7*.
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orbital antienlazante

Hlsm EH 1s

orbital enlazante @ orbital molecular Hy

Cuadro 4.4: Diagrama de nivel de energia para el enlace Hy, donde los electrones
ocupan el nivel energético mas bajo dentro del orbital molecular.

orbital antienlazante

mLi 2%

Hls

orbital enlazante @ orbital molecular HL:

Cuadro 4.5: Diagrama de nivel de energia para el enlace H Li

4.4.2. Teoria del enlace de valencia.

El enlace entre atomos se da cuando los orbitales atémicos estdan semiocu-
pados que al solaparse forman el orbital enlazante localizado entre los restos
atémicos, si el solapmiento es frontal se tienen enlaces ¢ y si son laterales 7.

Esta teoria permite que los orbitales puros s, p, d... se mezclen dando lugar
a nuevos orbitales llamados hibridos.

Con anterioridad se vio que ademaés de las valencias normales los dtomos
presentan otras valencias que el modelo de capas no podia justificar, los estados
excitados y fundamental de los elementos ayudan a comprender este comporta-
miento.

La teoria de Lewis define La valencia covalente o covalencia como el niimero
de electrones que comparte un elemento en la formacién de un compuesto y
la aparacién de un enlace, con la introduccion del orbital atémico este niimero
coincide con el niimero de orbitales semiocupados.

Elementos del periodo 1 y grupos 13 a 17.

El boro tiene una valencia normal 3, sin embargo el estado fundamental de
este elemento presenta el orbital 1s completo y un orbital 2p incompleto, por
este motivo debe ser un estado excitado el que se corresponda con la valencia
normal:

°B[He]2s%2p! estado fundamental
°B[He]2s'2p? .. estado excitado

en este estado excitado el boro presenta tres orbitales semiocupados que jus-
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tifican la valencia normal, en el enlace intervienen un orbital s y dos orbitales
P, que en conjunto forman un orbital llamado hibrido y representado por sp?
que indica el nimero de orbitales semiocupados.

El carbono tiene una valencia normal de 4, pero la existencia del monodxido
de carbono revela que también actua con la valencia 2 que corresponde a la
configuracion de su estado fundamental, mientras que la valencia 4 corresponde
a un estado excitado:

5C [He]2s%2p? - .. estado fundamental

5C [He)2s'2p3 . ... estado excitado

en el caso del estado excitado del carbono intervienen cuatro orbitales se-
miocupados, uno s y tres p, formando el orbital hibrido sp3.

Las valencias normales de los elementos nitrégeno, oxigeno y flior, 3 2 y
1 respectivamente, se corresponden con sus estados fundamentales, que tienen
tres, dos y un orbitales semiocupados:

"N [He]2s%2p? ... estado fundamental
80 [He]2s%2p* -.. estado fundamental
9F [He]2s%2p® --. estado fundamental

Elementos del periodo 3.

Los elementos del tercer periodo tienen la posibilidad de promocionar elec-
trones a la subcapa 3d que estd vacia, y por este motivo suelen tener covalencias
superiores a la valencia normal, dando lugar a orbitales hibridos del tipo spd.

El silicio de valencia normal 4 coincide con la configuracién del estado exci-
tado del carbono.

El fésforo tiene de covalencia 3 y 5, la primera se corresponde con su estado
fundamental mientas que la valencia superior con un estado excitado donde
intervienen un orbital s, tres p y 1 d totalizando cinco orbitales semiocupados
en un orbital hibrido sp3d:

15 P [Ne]3s23p33d° estado fundamental
5P [Ne]3s!3p33d* estado excitado

El azufre presenta tres covalencias, 2, 4 y 6, la primera corresponde a su
estado fundamental y las dos superiores a estados excitados:

165 [Ne]3s23p*3d° estado fundamental
165 [Ne]3s23p33d* estado excitado
165 [Ne]3st3p33d? estado excitado,

el primer estado excitado corresponde al orbital hibrido p3d y el segundo al
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orbital hibrido sp3d?.

El cloro tiene covalencias 1, 3, 5 y 7, sélo la primera de ellas corresponde al
estado fundamental y el resto a estados excitados:

7Cl[Ne)3s*3p°3d° estado fundamental
7CI1[Ne]3s*3p*3d* estado excitado
1701 [Ne)3s23p3d? estado excitado

TCi[Ne3stap®sd®  [1][t]1]1][1]1]1] estado excitado

Elementos de transicion.

Los elementos de transicion, desde el grupo 3 al grupo 12, presentan la parti-

cularidad de que tienen completo el orbital 4s y empiezan a rellenar el 3d como
es el caso de los del periodo 4, es decir el orbital 4s se corresponde con nivel
energético inferior que los 3d. Sin embargo y como norma general los electrones
4s siempre participan en el enlace y los 3d pueden participar o no, de ahi la
diversidad de valencias presentadas por estos elementos.
La tabla (4.6) muestra las valencias méds frecuentes de los elementos del cuarto
periodo donde se aprecian muchas similitudes, como que las combinaciones son
mas iénicas cuanto menor es la valencia y que excepto el escandio todos tienen
la valencia 2. La quimica descriptiva estudia los compuestos a que dan lugar
estos elementos y otro aspecto resaltable comun radica en que sus sales siempre
son coloreadas, a diferencia del resto de elementos metdalicos cuyas sales son
generalmente incoloras.

La configuracién del escandio es [Ar]3d*4s?, y siempre interviene el electrén
del orbital 3d en los enlaces, por este motivo su valencia es 3.

El titanio de configuracién fundamental [Ar]3d?4s? muestra como ademds
de los dos electrones del orbital 4s puede participar uno o dos de los orbitales
3d, de ahi que actiie con las valencias 2, 3 y 4, siendo esta iltima la més estable.

La configuracién del estado fundamental del vanadio es [Ar]3d34s? de donde
se deduce que puede actuar con las valencias 2, 3, 4 y 5, existen compuestos con
todas ellas siendo la mayor la més estable.

En el cromo sucede algo particular y es que los cinco orbitales 3d estan
todos semiocupados ademds del orbital 4s en el estado fundamental [Ar]3d°4s?!,
si todos los electrones participan en los enlaces se tendria la valencia 6, el cromo
se combina con esta valencia ademas de la 2 y la 3 que es la més estable.

La configuracién electrénica del estado fundamental del manganeso es [Ar]3d®4s?,
que en su estado excitado [Ar]3d®4s'4p! permite actuar con la valencia maxima
de 7 en la formacién de combinaciones junto a las valencia 2, 4 (la més estable)
y 6.

La configuracién del hierro es [A7]3d%4s? que justifica que ademés de la va-
lencia 2 cuando pierde un electrén 3d estos orbitales se quedan todos semivacios
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siendo su valencia 3 que es la méas estable, el resto de combinaciones no son
representativas. En el cobalto y niquel cuyas configuraciones son [Ar]3d"4s? y
[Ar]3dB4s? tienen de valencia comin 2 y en estos elementos ya se advierte la
menor participacion de los electrones 3d en los enlaces.

En el cobre se completa antes los orbitales 3d que el 4s siendo su configura-
cién [Ar]3d'%4s!, de ahf que su valencia sea 1, y cuando utiliza los dos electrones
4s actda con 2. El cinc actda con la valencia 2, ya que los orbitales 3d forman
parte del core y no de la capa de valencia, [Ar]3d'%4s%.

De los otros periodos caben resaltar los elementos plata y oro que tienen una
configuracion semblante a la del cobre por lo que su valencia normal es 1, y los
elementos cadmio y mercurio cuya configuracion es similar a la del zinc.

Sce Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

Numero total de electrones 3d y 4s
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
compuestos idnicos

- - - - - _ - - 1 _
- 2 2 2 2 2 2F 2 2 2
3 3 3 3 - 3* 3
compuestos covalentes
-4 A - 4* -
5 - - -
6 6 6
7

Cuadro 4.6: Valencias mas frecuentes de los metales de transisicién del grupo 4
(senaladas con * las mds estables).
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1 H
2 He
3 Li
4 Be
5 B
(i C
7 N
B 0
9 F
] Me
11 Ma
12 Mg
13 Al
14 Si
15 P
& 5
17 Cl
18 Ar
19 K
20 Ca
2 Sc
22 Ti
23 kY
24 Cr
25 M
26 Fe
27 Co
23 Mi
29 Cu
30 Zn
31 (a
32 Ge
33 Ag
34 Se
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Ls!

152

[He]2¢!
[He]2s2
[He]2e22p]
[He]zs22p?
[He]2s2 257
[He]zs22p?
[He2s225°
[H¢]2$2 2;3’5
[Ne]3s!
[Ne]3s?
[Ne]3s23p!
[Ne3s? 37
[Me]3s2 3p
[Ne]3ed3t
[NeJ3s23p?
[Ne]3st3p®
[Ar]4s!

[Arj4s2
[Ar]3a'4s?
[Ar]3a 457
[Ar]3a 442
[Ar]3a545]
[Ar]3a54s2
[Ar]3aP4s2
[Ar]3d 7452
[Ar]3atds2
[Ar]3d10451
[Ar)3a" 042
[Ar]3a M52 4p!
[Ar]3a!Pas24p?
[Ar]3a P
[Ar]3a Mgl ap

£ &im
35 Br
36 Kr
) Eb
3® Sr
10 Y
40 Zr
41 MNh
47 Mo
43 Te
44 Ru
45 Rh
46 Pd
47 Ap
48 Cd
49 In
S0 Sn
5l b
52 Te
331
54 Xe
55 Cs
56 Ba
57 La
38 Ce
59 Pr
i} MNd
ol Pm
62 Sm
63 Eu
64 Gd
65 Th
66 Dy
67  Ho
it Er

Lonfiepragiin
LAz Masiap®

[Ar]3a! P52 4t
[Kr]ss!

[Kr)5ed

[Kr]a! 552
[Krjda? 552
[Kr]ar 55!
[Kr]a® 55!
[Kr]da 542
[Krd” 55!
[Kr]4a® 55!
[Krjda!”
[Kr]a 05!
[Kra! 0ss?
[Krda! 1552 5!
[Ke]ad! 0552 52
[Rr)! 1552 5
[k "ss? 5t
[Krjda! Vsl 5ps
[Krda! V532 50
[xe]ﬁ.{
[Xel6s™
[xe]sd! 6s?
[MeMrt sdlasl
[Xeldas
[Heprtas
[MeliFast
[Meprfas
[Xeld/Tas
[Xelr d'as”
[Xel/ 6
[Xeprilas?
[xeprt!ad
[Xel 62

Z
68
70
71
72
73
7
78
76
77
78
79
&0
&1
82
3
84
g5
g6
87
88
&0
50
51
52
a3
a4
55
96
7
a8
50
100
101
102

S, Confizuracion

Tm [Xelr 657

¥h [HeHr 4o

Lu [XeMridsglad

Hf [XeMritsalad

Ta [XeMrits 6l

W oM st ad

Re el satad

Os [XeMitsabed

Ir [MeHridsd el

Pt el saest

An [Kepsridsallgs!
He [ 5! Ugs2

Tl [XeMridsg 5e26p!
Pb [Heprid s g lgp
Bi [Xepdridsdl 052603
Po [XeMridsg 052604
At [XeMitsg 52605
Rn el sa Paslop®
Fr [Ra]7s!

Ra [Ra]7s?

Ac [Rn]a! 752

Th [Ruj6a>75°

Pa [Ru]56d 762

u [Rn)5rtad172

Np [R]5frad 752

Pu [Ru]5/07+

Am [Rn]57 74

Cm [Rn]5 6! 752

Bk [R]5/% 72

cf [Rus/ "7

Es [Ra]5fi! 742

Fin [Rn]5r 2752

Md [Ru]5 3752

Nao [Ra]sr 472

Figura 4.2: Configuraciones electronicas de los dtomos en el estado fundamental.
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4.5.

10.

11.

12.

13.

Ejercicios

Mecanica cuantica

. La cadena SER emite en onda media una senal a 1074 kHz, ;cual es la

longitud de onda de la onda de radio?

. Calcula la frecuencia de la radiaciéon de una lampara de vapor de sodio,

tipica en las calles y carreteras, que emite en 589,2 nm.

La maxima longitud de onda que es capaz de arrancar fotoelectrones de
los d4tomos de litio es de 520 nm, calcula la energia de los fotoelectrones
emitidos al irradiar litio gas con luz de 400 nm.

Calcula la longitud de onda de la luz emitida cuando el electrén del dtomo
de hidrégeno pasa del nivel n=6 al nivel n=2, ;qué color tiene esta luz?.

Calcula la longitud de onda asociada a una pelota tenis de 50 g cuando es
lanzada en un saque y alcanza los 200 km/h.

Configuraciones electrénicas

Identifica los orbitales que no son posibles: 6s, 1p, 4d, 2d.

Identifica de entre las siguientes configuraciones las que pertenezcan al
estado fundamental: 1522p!, 1522523p?, 1522522p° vy 1522522p%3d3.

Escribe, sin mirar la tabla periddica, las configuraciones electrénicas del
estado fundamental de los siguientes elementos: K, Cl, Al, Zn (Z=30), As
(Z=33).

Sin mirar la tabla representa diagrama de orbitales (cajas) para cada uno
de los dtomos siguientes: P, Ca, V(Z=23), Br.

Identifica los elementos que poseen cada una de las siguientes configura-
ciones electrénicas: 1s22st, [Ar|ds?, [Ar]3d'%4s?4p?, [Xe]6s%, 1522522p?,
[Kr]4d195525p°, [Ar]3d?4s®.

Indica el nimero cudntico azimutal y el niumero de orbitales que alberga
cada subcapa: a) 3s, b) 4p, c) 5p, d) 2s, f) bsy g) 4f.

Enuncia la ley de Hund. Sugiere alguna sencilla explicacién fisica para el
hecho de que los tres electrones 2p del nitrégeno prefieran tener valores
diferentes de sus niimeros cudnticos magnéticos.

Escribe el simbolo y el nombre del elemento de ntimero atémico méas bajo
que tenga: a) un electrén p, b) los orbitales p completos, ¢) cinco electrones

d.
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Capitulo 5

Geometria molecular y
cristalina

5.1. Geometria de las moléculas

Muchas propiedades fisicas y quimicas son consecuencia de una geometria

molecular particular. Se estudiaran los casos simples donde pueda distinguirse
sin ambigiliedad un dtomo central y sus atomos periféricos.
Los electrones en la capa de valencia de las moléculas e iones mas estables estdn
emparejados, el principio de Pauli establece que solamente electrones con ntime-
ros cuanticos de espin opuestos se mueven en la misma regién del espacio, puesto
que son descritos por el mismo orbital. Estos electrones pueden agruparse por
pares, en el modelo de Lewis el enlace entre dos atomos es descrito por un par
enlazante, y los pares no empleados como no enlazantes.

5.1.1. Estructuras de Lewis

En el capitulo anterior se han utilizado las estructuras de Lewis en casos
sencillos que son el punto de partida para la prediccién de la geometria de
las moléculas. Por esto es importante conocer con mayor profundidad las reglas
que permiten representar las estructuras de moléculas un poco méas complicadas,
sabiendo las valencias de los elementos y cuando se cumple la regla del octeto:

1. hacer un esquema de la molécula o ién poliatémico indicando cuales son
los atomos que estan unidos por enlaces simples,

2. sumar el nimero de electrones de valencia de cada datomo de la molécula
para calcular el niimero total de electrones de valencia; si es un ién poli-
atémico debe anadirse un electrén por cada carga negativa y restar por
cada positiva,

3. restar del total el nimero de electrones de los enlaces simples (punto 1)
y utilizar los electrones restantes para completar los octetos alrededor de
todos los atomos excepto los del hidrogeno; en el caso de que el nime-
ro de electrones sea insuficiente para completar todos los octetos tienen
preferencia los 4tomos mas electronegativos; asignar cargas formales,

89
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4. si algiin &tomo ha quedado con el octeto incompleto debe convertirse pares
no enlazantes en enlazantes, para formar enlaces dobles o triples hasta que
todos los atomos tengan octetos completos, solo es razonable poner dobles
enlaces cuando al menos uno de los dtomos es cabecera de grupo C, N |
O o es S; después se vuelve a calcular las cargas formales,

5. sila regla anterior crea cargas formales nuevas debe utilizarse la estructura
resultante de la aplicacién de la regla 3 (la carga formal de un dtomo
es igual a la diferencia entre la carga del core y el total de electrones
compartidos y no compartidos del mismo dtomo),

6. siel &tomo central pertenece al tercer periodo o superior, la regla del octeto
no debe cumplirse necesariamente, para eliminar tantas cargas formales
como sea posible se recurre a la formacién de enlaces multiples adicionales,

7. empiricamente se observa que las estructuras més estables son aquellas
que poseen cargas formales mas pequenas y aquellas que poseen las cargas
negativas sobre los dtomos mas electronegativos.

A modo de ejemplo consideremos el ién sulfato de féormula S Oif, al aplicar
la regla 1 la distribucién es la de cuatro atomos de oxigeno alrededor de un
atomo de azufre y unidos por cuatro enlaces simples; con la regla 2 conocemos
el nimero de electrones de valencia de los cinco 4tomos 1¥6+4*6 = 30 y como es
un i6n poliatémico con dos cargas negativas se suman dos electrones, en total 32
electrones; al aplicar la regla 3, del total de electrones se restan los 8 necesarios
para formar los cuatro enlaces simples, quedando 24 electrones para distribuir,
que pueden ser distribuidos entre los cuatro oxigenos y completar sus octetos,
de esta manera las cargas formales son las siguientes: sobre el azufre hay cuatro
electrones (uno por enlace) y como el core es +6, la carga formal es de +2, sobre
cada oxigeno hay 7 electrones y su core es +6, la carga formal es de -1; como
todos los elementos completan el octeto no se requiere ningtin enlace adicional
y por tanto la regla 5 no es aplicable; de la regla 6 se deduce que el azufre al
pertenecer al tercer periodo puede no cumplir la regla del octeto y por tanto
puede mejorarse la estructura obtenida con la regla 3, y como puede albergar
hasta 12 electrones, pueden formarse dos enlaces dobles al tiempo que solamente
quedan con cargas formales de -1 dos dtomos de oxigeno.

5.1.2. Teoria de la repulsién de pares de electrones de la
capa de valencia VSEPR.

En 1957 el quimico canadiense R.J. Gillespie desarrollé la teoria del la repul-
sién de los pares electrénicos de la capa (shell) de valencia (VSEPR), que hace
una simple adicién a las ideas de Lewis de forma que permite prever la forma
de una molécula dada: los pares electrénicos se repelen unos a otros, por lo que
se sitian lo méas alejados posible entre si.

Para las moléculas que no disponen de pares solitarios alrededor del dtomo
central, la teorfa VSEPR predice una geometria molecular lineal, triangular pla-
na, tetraédrica, bipiramide trigonal y octaédrica, segtin tenga el atomo central
dos, tres, cuatro, cinco o seis pares enlazantes, como se muestra en las figuras
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(5.1,5.2, 5.3, 5.4 y 5.5). Cuando no hay pares solitarios la geometria de la distri-
bucién de pares electrénicos alrededor del atomo central coincide con la forma
geométrica la molécula.

lineal
C—Be—Cl 0=C=0

B (Be-Cl) = 0,117 nm 2 (C-0) = 0,116 nm a
a=180° — 180 °

Sz 4(C-8) = 0,155 nm a €S 4(C-0) = 0,116 nm
=180° d(C-S) = 0,155 nm a = 180 °

H—C=N H—C=C—H

HON  (H-C) = 0,107 nm Gl d(C-C) = 0,1204

d(C-N) = 0,116 nm a = 180 ° nm d(C-H) = 0,1058 nm a = 180
Q

Figura 5.1: Moléculas con distribucion lineal de los 2 pares electrénicos, sin pares
solitarios la geometria molecular es lineal.

Cuando existen pares solitarios en el dtomo central, la distribucién de los
mismos en torno al &tomo central es la misma pero la geometria molecular difiere
al considerarse transparentes estos pares no enlazantes. La geometria molecular
depende de si hay uno o varios pares solitarios en el &tomo central, y dado que
estos pares solitarios son atraidos por un sélo 4tomo son méas voluminosos que
los pares enlazantes, esto obliga a que se dispongan en el plano ecuatorial, donde
los angulos son mayores.

En las moléculas con enlaces multiples (dobles o triples), la teoria VSEPR
supone que el enlace miltiple ocupa la misma direccién y el mismo sitio apro-
ximadamente que uno simple, por lo tanto un enlace multiple cuenta como uno
sencillo para prever la geometria.

5.1.3. Polaridad de las moléculas.

La diferencia de electronegatividad de dos atomos enlazados covalentemente
provoca un desplazamiento del enlace hacia el atomo ma&s electronegativo, y
por lo tanto una distribucidon desigual de la carga eléctrica. Esta distribucién
de carga es negativa 0~ sobre el dtomo mads electronegativo y la distribucién
de carga positiva 61 recae sobre el 4tomo més electropositivo, formando un
dipolo cuyo momento dipolar se obtiene mediante el producto de la distribucién
de carga y la distancia entre los dtomos enlazados, se mide en C-m y es una
magnitud vectorial cuyo sentido es de la distribucién positiva a la negativa.
Cuando este valor es diferente de cero significa que el enlace es polar.

La polaridad de las moléculas con geometria mas compleja depende de si
posee enlaces polares y de su propia geometria. Las moléculas con geometria
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triangular plana
PI r|:|
.-/'E"x ZE\
F F L R
B Q(BF)=0130nma= By 4(B-Cl) =0,176 nm a
120 ° =120°
] i
Il Il
503 4(S-0) = 0,143 nma | HHC  G(CH) = 0,112 nm
=120° d(C-0) = 0,121 nm a = 116,5 °
H\ EfH rCI_
D= o=
i 5 !
H H 2_0'
@ 4(C-H) = 0,110 nm €03 4(C-0)=0,129 nm a
d(C-C) =0,134 nma=118° |=120°
angular
| .
i
e o o
C 4(Sn- C1) = 0,242 nm 2 §(8.0) = 0,143 nm a
a="05"° =119,5"°
. .
DJJO"“Q- NEES—F
% d(0-0) =0,128 nm a NS F d(S-N} = 0,145 nm
= 116,8 ° d(5-F) = 0,164 nm a = 116,56 ¢

Figura 5.2: Moléculas con distribucién triangular plana de los 3 pares electréni-
cos, sin pares solitarios la geometria molecular es triangular plana y con un par
solitario la geometria molecular es angular.

lineal, triangular plana, tetraédrica, bipirdmide trigonal o octaédrica no son
polares si cumplen cualquiera de las siguientes condiciones:

= sus enlaces sean apolares,

= sus enlaces sean polares y los dtomos que rodean al atomo central son
iguales o siendo diferentes tienen la misma electronegatividad.

Las moléculas que tienen uno o varios pares no enlazantes son apolares si
cumplen cualquiera de las siguientes condiciones:

= sus enlaces son apolares,

= sus enlaces son polares y la distribucién de carga del atomo central coincide
con el centro geométrico de la molécula, como muestra la figura (5.6).
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tetrdedrica
H F
A |
Hevp~H Foe S
H “OF
CH, d(C-H) = 0,1094 nm a SiF4 d(Si-F) = 0,154 nm a
= 109,5 ° (FSiF) = 109,5 ©
|T| 7
[ Il
H'JM_“H w0 .-}D' =
s .
My 4(N-H) =0,103nm a $0<° 4(8-0)=0,150 nm a
= 1095 =100 °
piramide trigonal
| ;
H- - |y e
4E £
" 4(N-H) = 0,102 nm a M dP-H) =044 nm a
= 107,8° =933°
angular
0 N
He M HegS
¥ 4
B0 4(0-H) = 0,096 nm a B 4(S-H) = 0,135 nm
= 104,5° a =033°
CL f~
Vs O
0 4(0-C1) = 0,170 nm OF  4(0-F) = 0,140 nm a
a=110,9° =103°

Figura 5.3: Geometria con distribucién tetraédrica de los 4 pares electrénicos,
sin pares solitarios la geometria molecular es tetraédrica, con uno la geometria
molecular es pirdmide trigonal y con dos pares solitarios la geometria molecular

es angular.

HF 6,36 | H20 6,17
HCI 3,43 | HyS 3,12
HBr 2,63

HI 1,27

NH; 4,88
PCl5 2,30

BCl3 0
S04 5,42

CO2 0

Cuadro 5.1: Momento dipolar expresado expresado en Cm (culombio por metro).
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hipiramide trigonal

Cl
¢|_1L--'ﬂ'

| ™

l

Pa: d(P-Clég) = 0,202 nm d(P-Clax) = 0,214 nm
a(CIPCI) = 90 ° a (CIPCI) = 120 °

balancin
F

Fo
_—d'""nil
F

4 4(8-Feq)= 0,154 nm d(S-Fax ) = 0,164 nm a(FeqSFeq)
= 101,6 © a (FaxSFax) = 173,6 ©

forma de T
F

I
A
F

“F  d(ClFeq) = 0,1506 nm d(Cl-Fax) = 0,1696 nm a
(FCIF) = 87,5 °

lineal

. F
w",}gle—:
F

h o 4(Xe-F) = 0,200 nm a = 180°

Figura 5.4: Geometria con distribucién bipirdmide trigonal de los 5 pares
electronicos, sin pares solitarios la geometria molcular es bipirdmide trigonal,
con uno y dos y tres pares solitarios la geometria molecular puede llegar a ser

hasta lineal.
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octaédrica

_F F
Fu., é F F._|.F
P T P
F F
SFs d(5-F) = 0,1564 nm a ek d(Xe-F) = 0,190 nm a
= 00"~ — ane
pirdamide cuadrada
F
Fo |
I
F"B| ~F
BrfFz

d(Br-Fax) = 0,169 nm d(Br-Feq) = 0,178 nm a (Feq,Br Fax)= 84,9°

cuadrada
Fu.. |eF
" | F

XeFy

d(Xe-F) = 0,195 nm (valeur movenne) a = 90° {valeur moyenne)

Figura 5.5: Geometria con distribucién octaédrica de los 6 pares electrénicos, sin
pares solitarios la geometria molecular es octaédrica, mientras que la geometria
molecular es diferente con uno y dos, tres y cuatro pares solitarios.

Cls- |

4 .5 i
5- & B O
é|v’"§:‘i+::‘§| H . g

-+

Figura 5.6: La molécula de BCl3 es apolar porque la distribucién de carga del
boro coincide con el centro geométrico de la molécula. La molécula de agua
es polar porque la distribuciéon de carga del oxigeno no coincide con el centro
geométrico de la molécula.
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5.1.4. Fuerzas intermoleculares

Cuando los gases se licuan al descender la temperatura manifiestan la exis-
tencia de una fuerza intermolecular. Aunque existan diferentes fuerzas intermo-
leculares, todas ellas se basan en una interaccion electrostatica, y cabe destacar
las debidas al enlace por puente de hidrégeno.

Tipo de interaccién

Descripcién habitual de la
interaccion

dependencia
de la fuer-

za con la

distancia
Tones y iones i6n - i6n enlace i6nico 1/r?
Tones y moléculas i6n - dipolo solvatacién de iones 1/r3
polares
Iones y moléculas ién - dipolo induci- 1/r5
apolares do
Moléculas polares y  dipolo - dipolo
moléculas polares
Moléculas polares y dipolo - dipolo in- fuerzas intermolecula-  1/77
moléculas apolares  ducido res (fuerzas de Van der

Waals)

dipolo inducido -
dipolo inducido

Moléculas apolares
y moléculas apola-
res

Cuadro 5.2: Fuerzas interidnicas e intermoleculares.

Enlace de hidrégeno

Las sustancias que contienen enlaces N — H, O — H y F — H tienen pun-
tos de ebullicién elevados debido a que las fuerzas entre las moléculas es muy
elevada y que no puede ser justificada solamente por la fuerza dipolo-dipolo. Es
el tipo de enlace conocido como ”puente o enlace de hidrégeno” que se define
de la siguiente manera: una interaccion intermolecular en la que un dtomo de
hidrégeno que estd enlazado a un dtomo muy electronegativo se ve atraido por
un par de electrones solitario de otro dtomo pequenio y electronegativo. Este en-
lace se representa por una linea discontinua, como se muestra en el caso de las
combinaciones mas frecuentes:

F-H-—:F F-H-——:0 F—-H—-—:N
O-H-——:F O-H--——:0 O-H—-—-—:N
N-H-—:F N-H--——:0 N—-H-—-——:N

La intensidad de este «enlace de hidrégeno» es intermedia entre las fuerzas
intermoleculares y los enlaces covalentes o i6nicos. Esta energia varia en un
intervalo de entre 5 y 25 kj/mol, mientras que la mayor parte de los enlaces
covalentes oscila entre 100 y 500 kJ/mol.
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En el caso del enlace de hidrégeno en el agua, la distancia H — —— : O es de
177pm mientras que el enlace covalente es de 99 pm. Cuando el agua se congela
se forma un entramado cristalino, donde el atomo de oxigeno queda enlazado
con cuatro hidrégenos, dos mediante enlace covalente y los otros dos median-
te enlace de hidrogeno, es decir su geometria responde a la tetraédrica, cada
molécula de agua sélida estd rodeada de otras cuatro moléculas, dando lugar
a una estructura maés abierta que en el caso de que no existiera el enlace de
hidrégeno; este hecho es el responsable de que la densidad del hielo sea inferior
a la del agua liquida.

5.2. Geometria de los soélidos

La mayor parte de los sélidos se componen de particulas ordenadas espacial-
mente que vibran en torno a posiciones fijas en sus estructuras, estos son los
sOlidos cristalinos, frente a los sélidos amorfos que no tienen estructuras orde-
nadas y bien definidas. En el caso de que dos sustancias cristalicen en el mismo
tipo de red se denominan isomorfas, y si la misma sustancia puede cristalizar
en mas de un tipo se dice que presenta polimorfismo.
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Figura 5.7: Los catorce sistemas de tipos de redes cristalinas

Los sdlidos cristalinos conforman un conjunto de siete sistemas de crista-
lizacién cibico, tetragonal, ortorrémbico, monoclinico, triclinico, hexagonal y
romboédrico, que dan lugar a a catorce tipos diferentes de redes, como se mues-
tra en la figura (5.7).

5.2.1. Sdlidos iénicos

Los iones se agrupan en redes tridimensionales con un elevado nimero de
cationes (+) y aniones (-) fuertemente unidos entre si, y donde cada catién
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intenta rodearse del maximo niimero de aniones y viceversa.

Entalpia de red

La estabilidad de un sélido iénico depende de la fuerza de atraccién entre
los iones de carga opuesta, siendo la entalpia de red AHy la magnitud que mide
la estabilidad de una red idnica, que se define como la energia necesaria para
romper la red cristalina en iones gaseosos, por ejemplo para el NaC'l convertirlo
en Na© y Cl™.

Para calcular dicho valor se aplica el ciclo de Born-Haber, que consiste en
obtener el sélido cristalino a partir de sus elementos en su forma mas estable,
proceso que viene regulado por la entalpia de formacién AH;. Este ciclo con-
siste en convertir los elementos en sus forma maés estable en gases, entalpia de
sublimacién (si son liquidos de vaporizacién) AHg; posteriormente se convierte
el gas en un gas atémico, energia de enlace o entalpia de disociacién, AHp;
una vez que se tienen los dtomos se ionizan, unos positivamente, entalpia de
ionizacién AHpgy, y otros negativamente, entalpia de electroafinidad AHg 4; y
finalmente se forma la red cristalina del sélido iénico, entalpia de red AHy .

Excepto el proceso de formacién de la sustancia y de formacion de la red
que son exotérmicos, el resto son todos (salvo excepciones) endotérmicos, y debe
cumplirse la siguiente igualdad AH; = AHg+ AHp + AHgr +AHga + AHy,
de la aplicacién de la ley de Hess.

Haluros del gru- | LiF 1046 | LiCl 861 LiBr 818 Lil 759
polyl1l
NaF 929 NaCl 787 | NaBr 751 Nal 700
KF 826 KCi 717 | KBr 689 KI 645
AgF 971 AgCl 916 | AgBr 903 Agl 887
haluros del gru- | BeCly 3017 | MgCly, 2524 | CaCly 2255 | SrCly 2153
po 2
L. LioO 2799 | NaxO 2481 | K,O 2238
oxidos
BeO 4443 | MgO 3850 | CaO 3461 | SrO 3283
sulfuros MgS 3406 | CaS 3119 | SrS 2974

Cuadro 5.3: Entalpfas de red a 25°C (kJ/mol).

Cristales ionicos

La disposicién infinita de iones positivos y negativos unidos mediante fuer-
zas electrostdticas (enlace idnico) conforma un sélido i6nico. Cada i6n tiende
a rodearse del maximo ntimero de iones del signo contrario, dando lugar a es-
tructuras en las que el nimero de cationes y aniones debe ser el adecuado para
mantener la neutralidad eléctrica de la sustancia.

La maxima compactacion depende de la relacién entre los radios del catién
y del anién, que determina el nimero de iones de signo contrario méas préximos
al ién central, llamado ntimero o indice de coordinaciéon que es mayor cuanto
mayor es la relacién entre los radios rcation /Tanion S€gUn se muestra en la tabla
(5.4).
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sodium (I) chloride

Figura 5.9: Estructura del cloruro de cesio.

zinc (II) sulfide

Figura 5.10: Estructura de la esfalerita (Zn.S).

99
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figura de coordinacién numero de coordinacién r4/r— minimo
trigonal plana 3 0,155
tetraedro 4 0,255
bipirdmide trigonal 5 0,344
octaedro 6 0,414
cubo 8 0,645

Cuadro 5.4: Figuras de coordinacién y relacién ry /r_ minima para cada una
de ellas

calcium (II) fluoride

Figura 5.11: Estructura de la fluorita (CaFz).

El cloruro de sodio NaC'l cristaliza en el sistema ciibico centrado en las caras;
los iones del sodio ocupan los ocho vértices del cubo y las seis caras mientras que
el anién de cloro del centro esta rodeado de forma octaédrica por seis cationes
de sodio, siendo el indice de 6.

El cloruro de cesio cristaliza en el sistema ciibico, donde cada ién de cesio
esta rodeado por ocho iones cloruro situados en los vértices de un cubo, el indice
de coordinacién es 8.

La esfalerita (blenda de cinc) cristaliza en el sistema ctbico centrado en las
caras; cada catién de cinc estd rodeado de cuatro aniones de azufre, la coordi-
nacién es tetraédrica y el indice de coordinaciéon de 4.

El ZnS se describe como un cristal iénico cuando realmente esta formado
por enlaces covalentes, igual que muchos otros cristales. Los cationes de cinc son
més pequenos que los aniones de azufre, consiguiendo los primeros una defor-
macién del anién atrayendo un par de electrones que parece un par enlazante,
dando lugar a un enlace covalente polar, esto ocurre alrededor de los cuatro
pares de electrones del aniéon dando lugar a una configuracion tetraédrica.

La fluorita también cristaliza en el sistema ctibico centrado en las caras; en
este caso cada i6n de flior estd rodeado de cuatro iones de calcio dispuestos
tetraédricamente, tiene un indice de coordinacién de 4, y cada ién de calcio
estd rodeado de ocho iones de flior, el indice de coordinacion es 8.
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A A—-A £

2 Orbatales Atomicos dan 2 Orbitales Moleculares

NA AN i Orbital mis antienlarante
/] S 8 8 8
O/
= Banda de O M.
[ Oirbital mis enlazante

G

N Orbitales Atdmicos dan N Orbitales Moleculares
5i N es grande, los O.M. estin muy proximos
formando una banda

5.2.2. Sélidos metalicos
Enlace metalico

Los metales se presentan generalmente en forma de sélidos, pero su enlace no
puede basarse ni en el iénico ni en el covalente, puesto que los d&tomos metalicos
tienen energias de ionizacion relativamente bajas con las que dificilmente pueden
formar aniones y cuando forman moléculas con enlaces covalentes suelen ser
gases. Existe el llamado enlace metalico que se tratard de explicar tomando
como ejemplo el sodio.

Cuando se forma el sélido todos los atomos de sodio se unen a los vecinos
mas proximos, dado que el electrén de valencia del sodio ocupa el orbital 3s,
los orbitales de dos atomos proximos dan lugar a 2 orbitales moleculares uno
antienlazante y otro enlazante separados por una cierta cantidad de energia, en
el caso de que hubieran N dtomos de sodio se formarian N orbitales antienlazante
y N enlazantes, cuyos niveles de energia llegan a solaparse, formando una banda.
Esta situacién permite que el electrén de cada dtomo de sodio se mueva en una
nube de carga negativa compartida por todos los dtomos de sodio, y cada dtomo
se convierte en un catién, dando lugar a una atraccién electrostatica que es la
base del enlace metélico.

Cristales metalicos

Las estructuras metéalicas son més sencillas debido a que el tipo de atomos
es el mismo en todo el sdlido, por este motivo casi todos los metales tienen una
estructura ciibica compacta, hexagonal compacta y ciibica entrada en el cuerpo.

El hierro es un ejemplo de estructura cibica centrada en el cuerpo, donde
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Figura 5.12: ./5figuras/La estructura del cobre metélico.

cada atomo de hierro estd rodeado ciibicamente por otros ocho dtomos de hie-
rro; los metales alcalinos, el bario, el cromo y el vanadio presentan la misma
estructura.

La del cobre es una estructura cubica compacta, centrada en las caras, por
lo que el indice de coordinacién es de 8; los metales Al, Ca, Sr, Co, Ni, Pb,
Ag y Au también presentan esta esta estructura. Otros metales presentan la
hexagonal compacta como el magnesio, el titanio y el cinc.

5.2.3. Sdlidos atémicos.

En aquellos casos en que las sustancias sélidas estén compuestas de ato-
mos enlazados covalentemente como el grafito, diamante y didxido de silicio, su
geometria depende de la distribucién de los enlaces covalentes que forma cada
atomo. En el caso del diamante que cristaliza en el sistema ciibico centrado en las
caras, donde cada dtomo de carbono esta rodeado tetraédricamente por cuatro
otros cuatro atomos de carbono, puesto que la distribucion de los pares enlazan-
tes es tetraédrica; el grafito lo hace formando un red bidimensional donde cada
atomo de carbono esta unido a otros tres, siendo fruto de una distribucién trigo-
nal plana; y la silice, se estructura en base a una distribucién tetraédrica donde
cada silicio esta rodeado de cuatro oxigenos, y cristalizando en distintas redes,
por ejemplo el cuarzo lo hace en una red hexagonal, la cristobalita en una cubica.
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molecu- redes
lares
cadenas capas 2D redes 3D
1D
unidad | molécu- | |, B iones i iones iones
atomos atomos atomos .
estruc- | las de de positi-
tural carga carga vos y
opuesta opuesta | electro-
nes
tipo de | fuerzas | enlaces | enlaces | enlaces | enlaces | enlaces | enlaces
inter- inter- cova- cova- iénicos | cova- i6nicos | metali-
acciéon molecu- | lentes lentes lentes cos
entre lares
las uni-
dades
ejemplos| CHy, (S03), | grafito, | MgCls | diamante, NaCl, Ca, Fe,
COa, P(negro) Si0s, MgO, Al
HCI, SiC CaFs
NH37
I, S,
Py

Cuadro 5.5:

Clasificacién de los sélidos
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5.3.

10.

11.

12.

CAPITULO 5. GEOMETRIA MOLECULAR Y CRISTALINA
Ejercicios

Estructuras de Lewis

. Representa las estructuras de Lewis de los iones disulfuro Sz, sulfito o

tetraoxosulfato (IV) SO3~, hipoclorito o oxoclorato (I) CIO~ y sulfato o
tetraoxosulfato (VI) SO;~.

Indica en cuales de los siguientes compuestos el &tomo que no cumple el
octeto: OFQ, SFQ, SF4, SOQ, P0l3 y BCZ3

Representa la estructura de Lewis de las siguientes especies quimicas: iéon
cianuro C' N, ién nitrito o diéxonitrato (III) NO;5 y ozono Os.

Representa la estructura de los siguientes oxoacidos: nitroso o dioxoni-
trato (IIT) de hidrégeno H NOs, nitrico o trioxonitrato (V) de hidrégeno
HNOs3, sulftirico o tetraoxosulfato (VI) de hidrégeno H2SOy, clérico o
trioxoclorato (V) de hidrégeno HCIOs3 y carbénico o trioxocarbonato (IV)
de hidrégeno HoCOs.

El nitrégeno se combina con el oxigeno para dar compuestos cuya férmula
molecular: NO, NOy, NoOy4, NoO3, NoO y NoOs que son nombrados
mediante nomenclatura estequiométrica. Investiga cuales son las posibles
estructuras de Lewis de cada molécula.

El nitrégeno se combina con el hidrégeno para formar el azano o amoniaco,
pero también da lugar a otras combinaciones como el diazano o hidrazina
N> H,. Representa la estructura de Lewis de la hidrazina.

Modelo VSEPR

Dibuja un esquema indicando el dngulo del enlace de moléculas AXy li-
neal, AXj3 triangular y AX, tetraédrica, siendo A el 4tomo central y X el
numero de pares enlazantes.

Si el par solitario de un dtomo central de un compuesto se designa por F
(en el caso de tener dos pares solitarios por Ea, etc.), describe la geometria
de moléculas del tipo AX3FE, AXoFs, AX2E y AXo.

Describe la geometria de las siguientes moléculas: Ho,O, H30", PCls,
H,S, SCly, NH,, BeHo, SiH,.

Describe la geometria de cada una de las moléculas que forman desde el
boro hasta el flior con el cloro.

Moléculas polares

Predecir cuales de las siguientes moléculas tienen enlaces polares y cuales
de ellas son polares: BF3, NF3, BeCly, CHCl3, I5.

Indica cuales de las siguientes moléculas son polares: SOz, COs, H50,
NHg, 503 y BCHQ.
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13.

14.

15.

16.

Ordena segtin el aumento de polaridad las siguientes moléculas: HF', HI,
HBry HCI.

Ordena segin el aumento de polaridad las siguientes moléculas: H5O,
HQT@, HQS y HQSG.

Explica por qué es més polar la molécula de agua que la de F>0 a pesar
de tener casi los mismos angulos de enlace.

La molécula C'S5 no es polar mientras que OC'S si que lo es, ;donde crees
que radica la diferencia?
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5.4. PAU: Cuestiones

Cuestién 1 1. Ordena los siguientes elementos segtiin su radio atémico (de
mayor a menor): a) Si, Mg, S, P; b) Br, Cl, F, L.

2. Explica que tipo de enlace (o fuerza atractiva) se rompe en cada uno
de los siguientes procesos: a) fusién del hielo; b) disolver cloruro de
sodio en agua; c) vaporizar Bra(l) a Bra(g); d) fusién del diamante.

Cuestién 2 Para los elementos de Plata y Selenio, cuyos nimeros atémicos
respectivos son 47 y 34, indique:
1. Su situacién en la tabla periédica (grupo y periodo).
2. Los niimeros cuénticos de los electrones desapareados.
3. El estado de oxidacién més probable en sus iones monoatémicos.
Cuestién 3 a) Escriba las estructuras de Lewis para el BF3, NF3 y FrCO.
b) ;Cual serd la geometria de estas moléculas?
¢) {Qué enlace de los que forma el flior en las moléculas anteriores es
polar?

d) ;Cual o cuales de estas moléculas son polares?
Datos: Ntumeros atémicos: B=5; C=6; N=7; O=8; F=9.

Cuestion 4 Los elementos A, B, C y D tienen los siguientes niimeros atémicos:
11, 15, 16 y 25. Responde razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. Indique el ién més estable que puede formar cada uno de los elementos
anteriores.

2. Escriba la estequiometria que presentaran los compuestos mas esta-
bles que formen A con C, B con D y B con C.

Cuestién 5 De las siguientes moléculas: H,O, COs y N Hz. Responda razona-
damente las siguientes cuestiones:
1. Dibuje su estructura de Lewis.
2. Describa su forma geométrica.
3. {Seran moléculas polares?
Cuestion 6 Considere los elementos A, B y C cuyos ndmeros atémicos son
11, 15 y 17 respectivamente. Discuta razonadamente la férmula molecu-

lar mds probable, asi como el tipo de enlace (covalente o idnico) que se
formard entre las siguientes parejas de elementos: a) A y C; b) By C.

Cuestion 7 Conteste para cada uno de los elementos de la tabla periédica:
A(Z=30), B(Z=35) y C (Z=1)
1. Sus configuraciones electronicas.
2. Sus valencias i6nicas.

3. Para las siguientes combinaciones entre ellos, determine cuales son
posibles y qué tipo de enlace forman: (A con B), (B con B) y (C con
B).
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Cuestion 8 Dados los siguientes compuestos: BF3, HF y SFg, responda las
siguientes cuestiones:
1. Represente las estructuras de Lewis.
2. Asigne las geometrias correspondientes.
3. Razone la existencia de polaridad en cada una de las moléculas.
Cuestion 9 Segun la teoria del modelo de repulsion de los pares de electrones de

la capa de valencia, indique para las moléculas de metano C Hy; tricloruro
de fésforo PCl3; hexafluoruro de azufre SFg:

1. el nimero de pares de electrones de enlace y de pares de electrones
solitarios que presentan.

2. la ordenacién espacial de los pares de electrones de valencia para el
atomo central.

3. la geometria que presenta la molécula.

Cuestion 10 Ordene, razonando la respuesta, los siguientes elementos: sodio,
aluminio, silicio, magnesio, fésforo y cloro segin: a) su poder reductor; b)
su cardcter metélico; ¢) su electronegatividad.

Cuestién 11 a) Formule los siguientes compuestos: sulfato de sodio; éxido de
aluminio; acido hipoyodoso; 2-pentanol; etil-metil-amina. b)Nombre los
siguientes compuestos: NaHy POy ; PbOsy ; BeCly, ; CHs — CONHs
CH3 —CH = CH—CH2 —CH3

Cuestién 12 a) Ordena razonablemente los elementos A, B y C cuyos ntimeros
atémicos son 3, 11 y 19 respectivamente, por orden creciente de su energia
de ionizacién. b) Ordena razonablemente los elementos D, E y F cuyos
nimeros atéomicos son 4, 6 y 9 respectivamente, por orden creciente de su
radio atémico.

Cuestion 13 Considera las siguientes moléculas CCly, F50 vy NCl3. Responde
razonablemente las siguientes cuestiones:
1. Dibuja su estructura de Lewis.
2. Describe su forma geométrica.

3. Clasifica las moléculas anteriores como polares o apolares.

Cuestion 14 Los elementos A, B, C y D tienen nimeros atéomicos 10,15, 17 y
20.

1. Escribe la configuracién electrénica de A, C~ y D?T e indica el grupo
al que pertenece cada uno de estos elementos.

2. De los cuatro elementos (neutros) indica, razonando la respuesta,
cual tiene mayor energia de ionizaciéon y cual mayor radio atémico.

Cuestion 15 Responde razonadamente las siguientes cuestiones:

1. A partir de la estructura de Lewis de las méléculas BCls y NCls,
predecir su geometria e indicar si estas moléculas son o no polares.
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2. ;Cual es el origen de la polaridad de los enlaces covalentes? Ordena
los siguientes enlaces por orden de polaridad creciente: C — O, C — F,
C—-CyC-N.

Cuestién 16 1. Ordenar los siguientes elementos segin el tamano creciente
de sus atomos. Justifica la respuesta. Fe, Mg, Ne, K, Cl, P.

2. Ordenar las siguientes especies quimicas de mayor a menor tamano.
Justifica la respuesta. Nat F~ Mg?t 0%~ N3~ A]?+.

Datos nimeros atémicos: N:7, O:6, F:9, Ne:10, Na:11, Mg:12, Al:13, P:15,
Cl:17, K:19.

Cuestién 17 Dadas las moléculas CFy, COs, Cls, CloCO, NCl3, responder
razonadamente las siguientes cuestiones:
1. representar su estructura de Lewis
2. predecir su geometria molecular
3. explicar si cada una de estas moléculas tiene o no momento dipolar.
Cuestion 18 Agrupa las siguientes configuraciones electréonicas en parejas que
puedan representar elementos con propiedades quimicas similares: 152252,
1522522p3, 1522522p53s2, 1522522p%3s!, 1522522p83523p3 v 15%2s!. Indica
justificando la respuesta si las siguientes proposiciones son verdaderas o
falsas:
1. los elementos de un mismo grupo tienen el mismo nimero atémico,

2. los elementos del mismo periodo tienen férmulas andlogas para sus
correspondientes compuestos,

3. el nimero atémico coincide con el ntimero de protones del ntcleo,
pero no siempre coincide con el nimero de electrones de un atomo
neutro,

4. el volumen del i6n éxido O?~ es superior que el del 4tomo de nedn.
Cuestién 19 Explica razonadamente:
1. el tipo de fuerzas intermoleculares que se producen entre moléculas
de agua pura,
2. jpor qué el etanol CH3CH>OH tiene un punto de ebullicién mas
elevado que el dimetil éter CHs — O — CH3?

Cuestion 20 Los elementos A, B, C y D tienen ntimeros atémicos 12, 14, 17 y
37, respectivamente.

1. escribe la configuracién electrénica de A%+, B, C~ y D.

2. indica, justificando la respuesta, si las siguientes proposiciones refe-
ridas a los elementos A, B, C y D son verdaderas o falsas:
a) el elemento que tiene el radio atémico més pequeiio es B,
b)
¢) el elemento C es el que tiene mayor afinidad electrénica,
d)

el elemento D es el que tiene mayor energia de ionizacion,

cuando se combinan C y D se forma un compuesto molecular.
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Cuestion 21 Dadas las moléculas HoCO, PHs, SFs, SiHy, responda razona-
damente a las siguientes cuestiones:

1. representa su estructura de Lewis,

predice su geometria molecular,

3. explica si cada una de las siguientes moléculas tiene o no momento

dipolar.

Cuestion 22 La configuracién electrénica de un elemento A es:
1522522p53523p°3d'04524p54d195525p°.

Explicar razonadamente si son correctas o no las afirmaciones siguientes:

5.

1. El Sb(Z=51) tiene una energia de ionizacién menor que el d4tomo A.
2. El Sn(Z=50) tiene un radio atémico menor que el dtomo A.

3.
4

. De la combinacidn del elemento A con el elemento de Z=35 se obtie-

La energfa de ionizacién del C1(Z=17) es mayor que la del dtomo A.

nen compuestos fundamentalmente iénicos.

El elemento A es més electronegativo que el elemento de Z=17.

Cuestién 23 Dadas las especies quimicas OCly, BeHy, BF,, PCl3, responder
razonadamente las siguientes cuestiones:

1.
2.
3.

Representar su estructura de Lewis
Predecir su geometria molecular

Explicar si cada una de estas moléculas tiene o no momento dipolar.

Cuestién 24 Explicar qué tipo de enlace (o fuerza atractiva) se rompe en cada
uno de los siguientes procesos:

1. disolver cloruro de sodio en agua
2. sublimar COs(s) a CO2(g)

3.
4

. fusién del diamante

fusion del hielo

Cuestion 25 Responde, justificando la respuesta, a las siguientes cuestiones:

1.

si la configuracién electrénica de la capa de valencia de un elemento
es 45%23d'%4p3indica a qué periodo y a qué familia pertenece este
elemento. ;Qué estado de oxidacién negativo puede tener?

. (cual o cuales de las siguientes combinaciones son conjuntos validos

de ntimeros cudnticos para un electréon de un dtomo de carbono en
su estado fundamental? Razona la respuesta e indica por qué no son
véalidas el resto de combinaciones.

n|l|mj| s
bl [1]0][ 1] 2
b2 [2]0] 0[5
b3 [2]2[-1]—5
bd [3]1[-1] 2
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Cuestién 26 Dadas las especies quimicas HsO", NHs, NH,; , NHI responder
razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. representar su estructura de Lewis,

2. predecir su geometria molecular.

Cuestién 27 1. Explica cuales son las tendencias generales en las variacio-
nes del tamano atémico y de la primera energia de ionizacién en un
periodo y en un grupo o familia de la tabla periédica (0,6).
2. Ordena los siguientes elementos segin el tamano creciente de sus
atomos, justificando la respuesta: Si, Ne, F, Mg, S, K (0,7).
3. Ordena los siguientes elementos segtin el valor creciente de su primera

energia de ionizacién, justificando las posibles anomalias, en su caso:
Al Ne, P, Mg, S, K (0,7).

Cuestién 28 1. Escribe la estructura de Lewis de cada una de las siguientes
moléculas y predice su geometria molecular: NoO, SiCly, OFs, BCl3
(1,2).
2. Indica, razonando la respuesta, si las moléculas NoO, SiCly, OF5 y
BCl3 son o no polares (0,8).

Cuestién 29 Sean dos elementos A y B cuyos nimeros atémicos son Z(A)=28
y Z(B)=35. Contesta a las siguientes cuestiones:

1. Escribe la configuracién electrénica del estado fundamental de ambos
elementos (0,5).

2. ;Qué elemento espera que tenga un valor de su primera energia de
ionizacién mas elevado? Razona la respuesta (0,5).

3. {Qué elemento tiene los atomos més pequenos? Razona la respuesta
(0,5).

4. En caso de que los elementos A y B se pudieran combinar para formar
un compuesto estable y neutro jcual es la férmula que crees més
probable para este compuesto? (0,5).

Cuestion 30 Dadas las moléculas; CSo, CHCI3, OCly y PHs, responde a las
siguientes cuestiones:

1. Representa la estructura electrénica de Lewis de cada una de ellas
(0,5).

2. Predice su geometria molecular (0,5).

3. Senala en cada caso si la molécula tiene o no momento dipolar (0,5).

4. ;Qué hibridacién presenta el atomo central de las moléculas CHCl3
Datos: niimeros atémicos (Z): H: 1, C: 6, O: 8, P: 15, S: 16, CI: 17.

Cuestién 31 Responde razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. Considera los siguientes elementos quimicos: Ne, F, Na, Mgy O, orde-
na los elementos quimicos por orden creciente de su primera energia
de ionizaacién. (0,7)
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2. Indica el ién mas probable que formarian los elementos anteriormente
citados. (0,7)
3. Ordena las especies idénicas del apartado anterior por orden creciente

de sus correspondientes radios i6nicos. (0,6)

Cuestion 32 Considera las siguientes C'Cl4, PCI13, OCI2, y responde a las
siguientes cuestiones:

1. Dibuja la estructura electrénica de Lewis de cada una de las molécu-
las. (0,5)

2. Indica la disposicién espacial de los pares electrénicos que rodean al
atomo central. (0,5)

3. Indica la geometria de cada de las moléculas. (0,5)

4. Discute la polaridad de cada una de las moléculas anteriores. (0,5)
Datos: ntimeros atémicos (Z): C (Z=6) ; O (Z=8) ; P (Z=15) ; Cl (Z=17).
Cuestion 33 Responde razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. Considera los siguientes elementos quimicos: Ne, F, Na, Mg y O, orde-
na los elementos quimicos por orden creciente de su primera energia
de ionizacién. (0,7 puntos)

2. Indica el i6n més probable que formarian los elementos anteriormente
citados. (0,7 puntos)

3. Ordena las especies idénicas del apartado anterior por orden creciente
de sus correspondientes radios i6nicos. (0,6 puntos)

DATOS: Nuameros atémicos (Z): O (Z = 8); F (Z = 9); Ne (Z = 10); Na
(Z =11); Mg (Z = 12)

Cuestion 34 Considera las moléculas CCly, PCls, OCls, y responde razona-
damente a las siguientes cuestiones:

1. Dibuja la estructura electrénica de Lewis de cada una de las molécu-
las. (0,5 puntos)

2. Indica la disposicion espacial de los pares electrénicos que rodean al
atomo central. (0,5 puntos)

3. Indica la geometria de cada una de las moléculas. (0,5 puntos)
4. Discute la polaridad de cada una de las moléculas anteriores. (0,5
puntos)
DATOS: nimeros atémicos (Z): C (Z=6) ; O (2=8); P (Z=15) ; Cl (Z=17)
Cuestién 35 1. Escribe la configuracion electronica de cada una de las si-
guientes especies en estado fundamental: Cl, P3~, Al3*. (0,9 puntos)

2. Ordena los elementos quimicos P, Na, Si, Mg, S, Ar, Al, CI, segin su
primera energia de ionizacién, razonando la respuesta. (1,1 puntos)
Datos: Nimeros atémicos: P(15), Na(11), Si(14), Mg(12), S(16), Ar(18),
Al(13), CI(17).
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Cuestion 36 Considera las siguientes especies quimicas: SiHy, PHz, N Hz' y
HsS. Responde razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. Dibuja la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas
propuestas (0,6 puntos)

2. Deduce la geometria de cada una de las especies quimicas anteriores.
(0,8 puntos)
3. Indica si las moléculas SiH4 , PH3 y H2S son polares o no. (0,6

puntos)

Cuestion 37 Considera los elementos 4, 11, 17 y 33. Razona y justifica cada
uno de los siguientes apartados: (0,5 cada apartado)

1. Escribe la configuracion electrénica, senalando los electrones de la
capa de valencia.

2. Indica a qué grupo del sistema periédico pertenece cada elemento y
si es 0 no metal.

3. Ordena de menor a mayor los elementos segun su electronegatividad.

4. ;Qué estado de oxidacién serd el mas frecuente para cada elemento?

Cuestién 38 Justifica razondamente para las siguientes moléculas BF3, N Fj
y FQCOZ
1. La geometria de las moléculas.(0,9)

2. (Qué enlace de los queforma el flior en las moléculas es mas polar?
(0,6)

3. ;Cual o cuales de estas moléculas son polares? (0,5)
Datos: Ntuimeros atémicos: B=5, C=6, N=7, O=8, F=9.

Cuestion 39 Explica razonadamente, justificando la respuesta, si son ciertas
las siguientes afirmaciones:
1. Cly0 es una molécula polar. (0,6 puntos)

2. La primera energia de ionizacién del potasio es menor que la del litio.
(0,6 puntos)

3. El triyoduro de boro, Blj3, es de forma trigonal plana, mientras que
el triyoduro de fésforo, PI3, es pirdmide trigonal. (0,8 puntos)

Cuestién 40 Dadas las moléculas HC N, F,O, NCl3, SiCl,, responde razona-
damente las siguientes cuestiones:
1. representa la estructura de Lewis de cada una de ellas (0,8 puntos)
2. predice su geometria molecular (0,8 puntos)

3. explica en cada caso si la molécula tiene o no momento dipolar (0,4
puntos)

Datos: nimeros atémicos H(1) C(6) N(7) O(8) F(9) Si(14) C1(17)
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Cuestion 41 Considera los elementos X, Y, Z, cuyos nimeros atémicos son
20, 35 y 37, respectivamente. Responde razonadamente a las siguientes
cuestiones.

1. Ordena los elementos X, Y, Z en orden creciente de su energia de
ionizacién. (0,6 puntos)

2. Indica el ién méa probable que formard cada uno de los elementos
anteriores. (0,7 puntos)

3. Indica la férmula empirica méas probable del compuesto formado por
el elemento X (Z=20) y el elemento Y (Z=37). (0,7 puntos)

Cuestion 42 1. Representa la estructura de Lewis del tricloruro de nitrégeno,
NCls, describe razonadamente su geometria, represéntala y justifica
si esta molécula es o no polar. (1,2 puntos)

2. A partir de los resultados anteriores y teniendo en cuenta la posicién
relativa del N y del P en la tabla periddica, indica si son verdaderas
o falsas las siguientes proposiciones referidas a la molécula de PCl3:
a) Al dtomo de P le rodean tres pares de electrones. (0,2 puntos)
b) El dtomo de fésforo no presenta ningin par de electrones solita-
rios. (0,2 puntos)
¢) La distribucién de pares electrénicos alrededor del dtomo de P
es tetraédrica. (0,2 puntos)
d) El PCl3 presenta una geometria trigonal plana. (0,2 puntos)

Datos: Niimeros atémicos (Z): N (Z=7), Cl (Z=17), P (Z=15)

Cuestion 43 Considera los elementos A, B y C de niimeros atémicos 10, 11 y
12 respectivamente, y responde razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. Asigna los valores siguientes, correspondientes a la primera energia
de ionizacién, a cada uno de los tres alementos del enunciado: 496
kJ/mo, 738 kJ/mol, 2070 kJ/mol. (1 punto)

2. Indica el i6n més probable que formaran los elementos B y C, y

justifica cual de ellos tendrd un mayor radio iénico. (1 punto)

Cuestion 44 Considera las moléculas CSy, CH3Cl, HySe, NCl3 y respponde
razonadamente a las siguientes cuestiones:

1. Representa la estructura de Lewis de cada una de estas moléculas.
(0,8 puntos)

2. Predice su geometria molecular. (0,8 puntos)

3. Explica, en cada caso, si la molécula tiene o no momento dipolar.

(0,4 puntos)

Datos: Nimeros atémicos: H=1;C=6;N=7;S=16; Cl =17 ; Se
= 34.
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Capitulo 6
Cinética y equilibrio

6.1. Cinética quimica

La mezcla de gases oxigeno e hidrégeno puede permanecer inalterable du-
rante mucho tiempo y no dar lugar a la formacién de agua, se podria decir que
es una mezcla estable. Sin embargo si se consulta la energia libre de Gibbs de
formacién del agua se observara que es negativa —237, 2 kJ/mol, lo que significa
que es una reaccién espontanea o dicho de otra manera la mezcla de oxigeno e
hidrégeno es termodindmicamente inestable; pero sin embargo al no producir-
se la reaccién también puede decirse que es una mezcla estable desde el punto
de vista cinético, su velocidad de reaccién es practicamente cero, no hay una
situacién de equilibrio.

La cinética quimica trata de describir la velocidad con la que ocurren las
reacciones quimicas, mientras que la termodindmica se ocupa de las variaciones
de energia ocurridas en las mismas, y el equilibrio describe un tipo de reacciones
en las que los reactivos y productos coexisten.

6.1.1. Velocidad de reaccion

Se define velocidad de reaccién como el cambio de concentracién de los reac-
tivos o de los productos en funcién del tiempo. Para una reaccion escrita de la
forma A — B la expresion de la velocidad seria:

—A[A] _ A[B]
At At

En el caso de una reaccién real con coeficientes estequiométricos diferen-
tes de la unidad como es el caso de la reaccién de formacién del amoniaco
Ny(g) +3H2(g) <» 2N H3(g) la velocidad con la que disminuye la concentracién
de hidrogeno es tres veces mayor a la del nitrégeno, ya que por cada mol que
descienda la concentracién de nitrégeno la de hidrégeno lo hace en tres, por esta
razon se cumple la siguiente igualdad:

_ —AN,] _ -A[H] _ A[NH;]

(6.1)

1At 3At 2At

Generalmente la velocidad de una reacciéon disminuye conforme progresa la
misma y por lo tanto cabe preguntarse cuales son los factores que influyen en la

115
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Figura 6.1: Concentracién de N2Os en funcién del tiempo para la reaccién de des-
composicién de dicho gas.

velocidad de una reaccién. En una primera aproximacién debe depender de la
frecuencia de los choques entre las particulas de los reactivos, frecuencia que se
eleva mediante la subida de temperatura o el aumento de la concentracién de
los reactivos.

Experimentalmente existe una relacién entre la velocidad de una reaccion y la
concentracién de los reactivos llamada ley de velocidad que para una ecuacion
del tipo A — productos tiene la forma: v = k[A], donde k es una constante
dependiente de la temperatura.

La ley de velocidad para una reaccién del tipo de aA+bB — productos tiene
la forma:

v = k[A]"[B]" (6.2)

donde k es una constante dependiente de la temperatura y m y n, que no
tienen por qué coincidir con los coeficientes estequiométricos a y b, reciben el
nombre de orden de la reaccidén referido al reactivo A y B respectivamente, siendo
la suma de ambos el orden global de la reacciéon. El orden de la reaccién es la
potencia a la que estd elevada la concentracion del reactivo respectivo, obtenido
experimentalmente que, como posteriormente se verd, depende del mecanismo
de la reaccién y no de su estequiometria, puede ser un nimero real.

Del estudio experimental de la reacciéon del monéxido de carbono y del dioxi-
do de nitrégeno en la que se obtiene diéxido de carbono y monéxido de nitrégeno
se obtienen los datos de la tabla (6.1). Se observa que si se reduce la concentra-
cién del NOs a la mitad la velocidad también se reduce a la mitad, lo mismo
ocurre si se reduce a la mitad la concentracién de CO en ambos casos mante-
niendo la temperatura constante, por lo que puede escribirse la ley de velocidad
para esta reaccién a 600 K como:

v = k[CO|[NO)

y para el caso en que la reaccién se produjera a la temperatura de 660 K la ley
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[CO] | [NOg] | T (K) | velocidad  inicial
(mol/L/min)

02 | 02 | 600 |048

0,2 0,1 600 | 0,24

01 | 01 | 600 |012

01 | 01 | 660 |0093

Cuadro 6.1: Velocidad inicial de la reaccién CO + NO2 — CO2 + NO en funcién de
la temperatura y de las concentraciones de los reactivos.

4,00E-04

3E0E-04

300E-04

250E-04

2.00E-04

velocidad (mollimin)

1,50E-04

1,00E-04

5.00E-05

0.00E+00

0 0002 0,004 0,008 0008 0ot 001z
10°3{N205](moli)

Figura 6.2: Velocidad de descomposicién del N2Os segin la reaccién 2N205(g) —
4NO2(g) + O2(g) en funcién de la concentracién de N2Os, que demuestra que la ley
de velocidad no es proporcional al cuadrado de la concentraciéon de este gas, sino que
es de primer orden v = k[N20s).

de velocidad seria:
v =k'[CO][NO,]

De las anteriores expresiones se deduce que la reaccién estudiada es de primer
orden respecto del CO y de primer orden respecto del NO,, siendo de segundo
orden la reaccion global.

Dado que la ley de velocidad de cualquier reaccién tiene que determinarse ex-
perimentalmente, no depende necesariamente de los coeficientes estequiométri-
cos de la reaccién ajustada, existen métodos como son el de la velocidad inicial
y el de la ley integrada.

El primer método mide la velocidad al principio de la reaccién cuando las
concentraciones iniciales de los reactivos no han variado significativamente, pos-
teriormente se va variando una de las concentraciones dejando el resto constantes
y se mide de nuevo la velocidad, repitiéndose para cada reactivo. El segundo
determina el orden a partir de la grafica que relaciona la variacién de la con-
centracién con el tiempo, por ejemplo si se obtiene una recta la reaccion es de
orden cero, si es una recta pero del logaritmo de la concentracién es de orden
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uno, si es la gréafica de la funcién inversa es de orden dos.

La importancia del orden de reaccion estriba en que proporciona informacién
sobre el mecanismo de la reaccién y permite la optimizacién de los procesos
quimicos.

6.1.2. Factores que influyen en la velocidad de una reac-
ciéon

Es evidente que los atomos de los compuestos que constituyen los reactivos de
una reaccién deben chocar entre ellos para que se produzca un reordenamiento
de los atomos con la consiguiente formacién de productos, y en estas colisiones
debe tener importancia la frecuencia con la que se den y la eficacia del choque
puesto que deben romperse enlaces de estructuras que tienen una determinada
geometria.

La teoria cinética de gases permite obtener el niimero de colisiones que se
producen entre dos gases, para hacerse una idea 0,2 moles de dos gases dentro
de un volumen de un litro a la presion de 0,5 atm y 25°C colisionan del orden
de 6-1039 particulas por segundo es decir unos 107 moles/s, esto significa que si
cada choque diera lugar a otra particula nueva la reaccién duraria bastante poco,
con un simple célculo 0,02mol/107mol/s se obtiene que en unos 10~? segundos
la reaccién se produce de forma casi instantanea. Sin embargo las reacciones
realmente no son tan rapidas, lo que hace pensar que no todos los choques son
efectivos y en ellos debe influir la orientacién.

La forma de las moléculas influye en que las colisiones entre ellas sean efecti-
vas, sélo una fraccién pequena de los choques se hace con la orientacién debida,
principalmente cuando las moléculas son grandes y complicadas.

Otras veces hay colisiones que se realizan con la orientacién debida y no
consiguen formar nuevos productos, es posible que la energia del choque no es
la suficiente como para distorsionar y romper los enlaces de los reactivos. Cabe
pues hablar de una energia minima para que se produzca una reacciéon determi-
nada llegando a un estado de distorsién llamado complejo activado que a partir
de él se formen los productos, es la llamada energia de activacion que debe ser
la que absorban los reactivos para alcanzar el estado activado.

Practicamente la velocidad de las reacciones aumenta con la temperatura,
puesto que la energia cinética media de la particulas aumenta y con ello el
numero de particulas que superan la energia de activaciéon necesaria para pro-
ducir una reaccién. El quimico sueco Svante Arrhenius (1859-1927) propuso una
ecuacion que muestra la relacién de la constante de la ley de velocidad de una
reaccion con la energia de activacién F, y la temperatura:

E,
k= Ae RT (6.3)
siendo A una constante que depende de los choques con la orientacién adecuada

por unidad de tiempo relacionada con la naturaleza de los reactivos (tamafo de
las particulas, superficie efectiva en el caso de sélidos, etc.).
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complejo activado

Energia

productos

Curso de la reaccion

Figura 6.3: Diagrama de energia para una etapa de una reaccién, donde se muestra
la energia de activacién E, y de forma figurada el complejo activado. La energia de
activacién correspondiente a la reaccién inversa sera igual a AH + E,.

La teoria de las colisiones, derivada de la teoria cinético-molecular, propone
que para que pueda producirse una reacciéon quimica es preciso que sus particu-
las experimenten colisiones, y por ello esta teoria propone que la velocidad con
la que se producird la reaccién dependerd de la frecuencia de los choques (con-
centracién, estado de agregacién de los reactivos, velocidad,...), de la frecuencia
de los choques con orientacién adecuada (naturaleza de los reactivos) y la fre-
cuencia de los choques con energia suficiente para llegar al estado de transiciéon
(temperatura).
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6.1.3. Mecanismos de reaccién

El conocimiento de la velocidad de reaccién puede aportar mucha informa-
cién y mas exacta sobre el proceso de una transformacion de los reactivos en
productos, ademas de verse influenciada esta velocidad por las variaciones de
concentracién y temperatura.

La reacciéon quimica mas simple es aquella que se produce en una sola eta-
pa, llaméndose reaccién elemental; las reacciones elementales se clasifican por
el nimero de moléculas intervinientes en la transformacién, es decir el nimero
de moléculas que deben colisionar simultaneamente, término llamado molecula-
ridad

El tipo maés frecuente es aquel en que dos moléculas de reactivos colisionan
para dar los productos, por ejemplo NO(g) + Os(g9) — NO2(g) + O2(g), son
reacciones de molecularidad bimolecular. Cabe esperar, como asi se confirma en
la préactica, que estas reacciones son de segundo orden, y por lo tanto su ley de
velocidad depende de las concentraciones de ambos reactivos v = k[NO][O3].

Por la misma razén hay reacciones elementales que son trimoleculares y evi-
dentemente la probabilidad de que ocurra la colisién simultanea de tres molécu-
las es mucho maéas pequena que cuando estdn involucradas dos solamente, no
obstante la molecularidad es tres y seria una reaccién de tercer orden. En el
caso en que la reaccién involucre la colisién simultdnea de cuatro moléculas la
probabilidad es tan pequena que hace pensar que el mecanismo de la reacciéon
sea de otra manera, es decir que se realice en varias etapas mas sencillas, a través
de varias reacciones elementales.

Existen reacciones que no necesariamente tienen que darse por la colisién
de dos moléculas, como el caso de descomposicién o reorganizacién interna de
una molécula A — productos, son reacciones elementales unimoleculares y de
primer orden por ser la velocidad proporcional a la concentracién de una sola
sustancia reactiva v = k[A]. También hay reacciones que son de orden cero al
no depender de la concentracién del reactivo, por ejemplo la descomposicion del
amonfaco en nitrégeno e hidrégeno.

La molecularidad y el orden de reaccién coinciden en las reacciones elemen-
tales:

etapa elemental molecularidad | ley de velocidad

A —productos unimolecular v = k[A]
A+ B —productos bimolecular v = k[A][B]
A+ A —productos | bimolecular v = k[A]?
2A + B —productos | trimolecular v = k[A]?[B]

Se ha comprobado en las reacciones elementales que la ley de velocidad
coincide con la ecuacién ajustada de la reaccién, cosa que no ocurre cuando la
reaccion se produce en varios pasos sucesivos.

Por ejemplo en el caso de la reaccién 2N205(g) — 4NOa2(g) + O2(g) la ley
de velocidad deducida experimentalmente es v = k[N2Os], no coincide con la
ecuacién ajustada de la reaccién y es un indicio para sugerir que debe producirse
mediante un mecanismo diferente al de una reaccién elemental.
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Si fuera una reaccién elemental deberian colisionar dos moléculas de N2Os
siendo una reaccién bimolecular y por lo tanto de segundo orden, sin embargo
la experiencia dice que es de primer orden, y que la reacciéon debe darse a través
de un proceso mas complicado que implique dos o mas reacciones elementales
y sucesivas. Se cree que la descomposicién del pentadxido de dinitrégeno tiene
lugar segin las etapas:

2[N2Os — NOs + NOs] (lento)
NOy+ NO3 — NO+ NOg+ Oy (poidO)
NO+ NOs — 2NO; (rapido)

Se observa que esta reaccién se da a través de tres etapas elementales siendo la
primera unimolecular y las dos siguientes bimoleculares, que constituyen el me-
canismo de la reaccién, siendo la suma de cada reaccién elemental coincidente
con la global. Cada paso no se produce a la misma velocidad, siendo el proceso
mas lento el que determina la velocidad global, en este ejemplo coincide con la
primera etapa que es unimolecular y por tanto de primer orden.

Los productos intermedios de reaccién son los productos que se obtienen en
las etapas consecutivas y que se consumen en las siguientes etapas sin aparecer
en los productos finales, que por lo general se trata de moléculas poco habituales
muy reactivas que desempenan un papel muy importante en las reacciones.

Como conclusién se establece que un mecanismo es aceptable si es coherente
con la ley de velocidad y con toda la informacién disponible en torno a la
reaccion.

6.1.4. Catalizador

Un catalizador es una sustancia que aumenta la velocidad de una reaccién
sin consumirse, esto significa que debe afectar al mecanismo de la reaccién y
disminuir la energia de activacion. Es al mismo tiempo reactivo y producto y al
no consumirse no se incluye en la ecuacién ajustada, y ademas no influye en el
aspecto termodinamico de la reaccién. Si el catalizador estd en el mismo estado
de agregacién (fase) que los reactivos se dice que es un catalizador homogéneo
y cuando estd en una fase distinta heterogéneo.

La descomposicion del ozono en presencia del mondxido de nitrégeno es un
ejemplo de catdlisis homogénea, para analizar este ejemplo se describira previa-
mente el equilibrio de formacién y desintegracién del ozono de forma natural.

El ozono estratosférico (15 a 25 km) se descompone por la incidencia de la
radiacion ultravioleta de longitudes de onda comprendidas entre 240 nm y 310
nm segun la reaccion:

luzUV (A=240—310) n
—

05 "0+ 0,

El oxigeno se descompone por accion de la luz UV con longitudes de onda
inferiores a 240 nm: .
02 % 20
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E con catalicador

]
|

Energia

reactivos

productos

Curso de la reaccion

Figura 6.4: Un catalizador aumenta la velocidad de una reaccién modificando el meca-
nismo de la misma y disminuyendo la energia de activacién. Con catalizador el proceso
se realiza en dos etapas, reactivos — intermedios, e intermedios — productos.

y vuelve a reaccionar inmediatamente con moléculas de oxigeno para formar

0z0ono:
O+ 02 = O3

Estas dos reacciones de formacion y descomposicion del ozono constituyen
un equilibrio en la capa de ozono estratosférico, que puede ser roto si aparece
mondxido de nitréogeno N O originado por los gases de combustién de los aviones
a reaccién (18 km), segun la secuencia de reacciones siguiente:

NO+0O3 — O3+ NOy
NO;+0 — NO+ Oq
O34+0 — 20,

siendo la reaccién global la tercera, que muestra como el ozono se consume y
el monoxido de nitrégeno se regenera, el NO es el catalizador en la reaccién entre
el ozono y los atomos libres de oxigeno, y el NOs es un producto intermedio de
reaccion.

6.2. Equilibrio quimico

Muchas reacciones quimicas no transcurren completamente al no ser elimi-
nado en su totalidad uno o varios cualesquiera de los reactivos, de forma se
alcanza un estado donde las concentraciones finales de reactivos y productos no
varia, se dice que la reacciéon ha alcanzado el equilibrio.

La Termodinamica permite saber cuando una reaccién se produce de forma
espontdnea (AG® < 0) y cuando una reaccién alcanza el equilibrio (AG° = 0),
en el equilibrio es igual de probable que la reaccién se produzca a la derecha
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como a la izquierda, coexistiendo reactivos y productos de una misma reaccion.
La cinética quimica permite conocer la velocidad con la que se producen las
reacciones, que logicamente serd la misma en ambos sentidos cuando se alcance
el equilibrio entre reactivos y productos.

El hecho de que una reacciéon quimica haya llegado al equilibrio cuando las
concentraciones de reactivos y productos no varian con el tiempo, no significa
que las semireacciones se paren, todo lo contrario no cesan siendo la velocidad
con la que reaccionan los productos igual a la velocidad de los reactivos, siempre
que no varien las condiciones iniciales.

Es posible asignar al equilibrio una cierta cantidad denominada constante
de equilibrio, que permite conocer cuando se alcanza, siendo una cantidad que
depende de las concentraciones de los reactivos y productos, de la temperatura
y la presion. Esto es interesante en muchos procesos industriales, como la ob-
tenciéon de amoniaco, porque permite conocer en qué condiciones se obtiene el
mejor rendimiento.

6.2.1. Equilibrio en fase gaseosa

El cobre metélico reacciona con dcido nitrico y produce nitrato de cobre (II),
una disolucion de color verde oscuro, didxido de nitrégeno de color pardo-rojizo
y agua, segun la siguiente reaccién ajustada:

Cu(s) +4HNO3(l) — Cu(NO3)z(ac) + 2NO2(g) + 2H20(1)

Si el acido nitrico hubiera estado diluido, el gas obtenido habria sido el
monoxido de nitrégeno que es incoloro y el nitrato de cobre disuelto habria
tomado una coloraciéon azul tipica de la hidratacién de los iones de cobre:
3Cu(s) + 8HNO3(ac) — 3Cu(NO3)2(ac) + 2NO(g) + 4H20(1).

Al elevar la temperatura del recipiente que contiene NOs la coloracion parda
se hace mas intensa, y se hace mas palida al descender la temperatura. La
razén se encuentra en el hecho de que el NOs se combina entre si para dar
lugar a un gas incoloro N3Oy tetradxido de dinitrégeno de manera que lo que
realmente se tiene es una mezcla de dos gases cuyas concentraciones dependen de
la temperatura y que se encuentran en equilibrio a una temperatura determinada
segun la ecuacion:

2N02 — N204 AH? = —57kJ

La tabla (6.2)muestra, a modo de ejemplo, las concentraciones de cuatro
muestras de una mezcla de gases NOy y NoOy:

Cuadro 6.2: Concentraciones en mol/l a 25°C

[NO5] | 0,0508 0,0457 0,0480 0,0524
[N2O4] | 0,555 0452 0,491 0,592

Con cuyos datos se repite la siguiente operacién:
[N204]
[NO5]?
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y se obtiene la misma cantidad, 215,6 (mol/l)~!, siendo esta la que representa el
equilibrio existente entre los dos gases a esta temperatura, recibiendo el nombre
de constante de equilibrio referida a las concentraciones de ambos gases:

K. = M =215,6
[NO2]?

Esta cantidad significa que la reaccién estd desplazada hacia la derecha a es-
ta temperatura de 298 K, porque al ser mayor el numerador de la fraccién indica
que la concentracion de productos es mayor que la de reactivos. Sin embargo
a 500 K (227°C) la constante tiene el valor K. = 0,024 lo que indica que la
reaccion esta desplazada a la izquierda, se forman maés reactivos que productos
0 es mayor la concentracién de reactivos que la de productos.

La constante de equilibrio tiene la forma:

[P1)*[P2)Y...[Pm]™

Ke = Ripimal .. ()

para una ecuacién ajustada como:
aR1+bR2+ ...+ nRn < P14+ yP2+ ...+ mPm

donde a, b, n, x, y, m representan los coeficientes estequiométricos, R y P las
férmulas de los reactivos y productos, y [R] y [P]las concentraciones (en mol/1)
de los reactivos y productos, expresién que se conoce como ley de accién de
masas.

La constante de equilibrio para la reaccién de formacién del NoOy a partir
del NOy se escribe como se ha hecho arriba y en el caso que queramos escribir
la reaccion de descomposiciéon NoOy <> 2N O5 la constante:

[NO3)?
K ., =
c(descomposicién) [N204]

y es evidente que la relacion entre ambas constantes es:

1
Kc(formacio’n) = K (65)

c(descomposicion)

En ocasiones y al tratarse de gases las cantidad de sustancia se indica por
su presion parcial, por este motivo es interesante saber expresar la constante
de equilibrio referida a las presiones K, asi como su relacién con la referida a
las concentraciones. De la ecuacién de los gases se obtiene la relacién entre la
concentracién molar de un gas y su presién parcial:

n_p
V. RT
en el caso de tener una reaccién tipo aA(g) + bB(g) al escribir la expresién

de la constante de equilibrio sustituimos la concentraciéon por su nuevo valor
relativo a la presién:

b
B  whr  wh _(b-a “An
K, - {A]}a— T P8 (Ry) o) = K, (RT) 4
NG A

(RT)*
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siendo An la variacién entre el nimero de moles de los productos y los reactivos
y la constante referida a las presiones parciales:

b

Pp
K,=-—> 6.6
p pil4 ( )

6.2.2. Cociente de reacciéon y calculo de concentraciones
en el equilibrio

Al mezclar reactivos y productos en cantidades iniciales sin atender a ningin
criterio, la reaccién alcanzara el equilibrio disminuyendo o aumentando la con-
centracién de reactivos y de productos hasta que se cumpla K. o K, para esta
reaccion a una determinada temperatura.

Para saber como serd la variacién de las concentraciones iniciales se compara
el valor de la constante de equilibrio para esa reaccion K. con el cociente de
reaccién () que para una reaccion genérica, se sustituyen las concentraciones de
la ecuacion de la ley de masas por los valores iniciales de cada sustancia.

De esta comparaciéon se deduce que si () < K. aumentard la concentracién
de los productos hasta que se alcance el equilibrio, si Q > K. aumentara la
concentracion de los reactivos hasta que se alcance el equilibrio, y si Q = K, la
reaccion ya se encuentra en el equilibrio.

Ejemplo 1 La reaccidn 2502(g)+O2(g) <> 2503(g) tiene una constante
de equilibrio referida a las presiones parciales K, = 0,14 atm™" a 900K.
En una experiencia concreta se llena un recipiente con tridrido de azufre
a una presion parcial de 0,10 atm, con ozigeno a 0,20 atm y didxido de
azufre también a 0,20 atm, y se quiere saber si esta mezcla alcanza el
equilibrio en esas condiciones.

Para ello se determina primero el cociente de reaccion para las condiciones
iniciales:
__ (psoy)* _ 0,10
(p502)2(p02) 07 202 - 0720

=1,25 atm™*

puesto que Q@ > K. para que se alcance el equilibrio debe disminuir la
concentracion de los productos para que Q disminuya y se iguale a la
constante de equilibrio, de esta manera aumentard la concentracion de
S0z y de Oz, produciéndose la reaccion hacia la izquierda.

La constante de equilibrio de una determinada reaccién permite averiguar
las concentraciones de los reactivos y productos presentes en el equilibrio a par-
tir de unas cantidades iniciales dadas.

Ejemplo 2 Los gases yodo e hidrégeno reaccionan para dar yoduro de
hidrégeno segun la reaccion ajustada Ho + Io <> 2HI, en el caso de que
se mezclaran a 698K de temperatura 0,2 mol de H2 con 0,2 mol de I en
un recipiente de 10 litros. Calcula la concentracion de HI obtenida y la
disminucion de las concentraciones iniciales de los reactivos si se sabe que
la constante de equilibrio para esta reaccion a esta temperatura K. = 54, 4.

Como la reaccion ajustada informa que por cada x mol/l formado de HI
ha debido reaccionar la mitad de Hy y de I puede escribirse la siguiente
tabla:



126 CAPITULO 6. CINETICA Y EQUILIBRIO

H> + I ~2HI
cantidades iniciales 0,2 mol 0,2 mol 0
cantidades de equilibrio 0,2-x 0,2-z 2z
traci de equilibrio 0.2-z 02-2 2z
concentraciones q 0 0 0

se aplica la ley de accion de masas y se resuelve la ecuacion:
2 2
10
0,2 —x 0,2 —x
10 10

se saca la raiz cuadrada a ambos miembros de la igualdad quedando:

= 54,4

2x

— =17,38
0,2 -z ’

y finalmente se obtiene que x = 0, 1564, siendo la cantidad de HI formado
el doble 0,2128 mol y la que queda de ambos reactivos es 0,2 —x = 0,2 —
0,1564 = 0,0436 mol, tanto de I> como de Ha, siendo estas cantidades de
sustancia constantes en el equilibrio a 698K.

6.2.3. Efecto de las condiciones sobre la constante de equi-
librio
Las concentraciones iniciales de reactivos y productos, la temperatura y la

presiéon son condiciones que afectan a una reaccién en equilibrio y en algunos
casos a la constante de equilibrio.

Si se hace variar una de las concentraciones iniciales de alguna de las sus-
tancias implicadas en una reacciéon en equilibrio, y se mantienen constantes la
temperatura y la presién, la constante de equilibrio no sufre alteraciones en su
valor, pero el cociente de reaccién @) es diferente de la constante de equilibrio K
o K, que conducird a que si, por ejemplo se ha aumentado la concentracién de
uno de los productos, la reaccion se desplazara hacia la izquierda para hacerla
disminuir y aumentar la concentracion de los reactivos.

Para saber que ocurrira si se mantiene constantes las concentraciones inicia~
les y la presion pero se varia la temperatura, un simple andlisis de las tablas
(6.3)y (6.4) sobre la reaccién exotérmica de formacién del amoniaco y sobre
la reaccién endotérmica de descomposicién del NoOy, en las que se indica el
valor de la constante de equilibrio, la temperatura y la entalpia de la reaccién,
conduce a lo siguiente: que la constante de equilibrio disminuye al aumentar la
temperatura si la reaccion es exotérmica y la constante de equilibrio aumenta si
la reaccién es endotérmica; en el primer caso donde la formacién de productos
es exotérmica y la de reactivos endotérmica, al elevarse la temperatura favorece
la reacciéon endotérmica, por este motivo la constante disminuye; en el segundo
donde la formacién de productos es endotérmica si se eleva la temperatura se
favorece esta reaccion y por lo tanto aumenta la constante de equilibrio.

Un aumento de la presién permaneciendo invariables la temperatura y las
concentraciones iniciales, conduce a una disminucién de volumen y por tanto a
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Na(g) +3Hs(g) = 2N Hs(g)
T(K) Ky(atm™2) AH° (kJ/mol)

298 6,76-10° 92,4
400 40,7 -96,9
500 0,0355 -101,3
600  0,00166 -105,8

Cuadro 6.3: Reaccion de formacién del amoniaco

N204(g) = 2NOs(9)
T(K) K,(atm=2) AH° (kJ/mol)

298 0,115 58
400 47,9 57,7
500 1,7-10 57,4
600  1,78-10% 57,1

Cuadro 6.4: Reaccién de descomposicién del tetradéxido de dinitrégeno

un aumento de las concentraciones iniciales de todas las sustancias que forman
parte de la reaccién en equilibrio. La reaccién se desplazara hacia los reactivos
o hacia los productos que contengan el menor nimero de moles; en el caso de
la reaccién de formacion del amoniaco se obtienen 2 mol de gas amoniaco por
cada 4 mol de reactivos, al aumentar la presién se favorece esta formacion ya
que si la reaccion fuera completa 2 mol ocupan un volumen menor que 4 mol y
su presion parcial disminuiria.

Estas experiencias y razonamientos condujeron al establecimiento del prin-
cipio de Le Chatelier (Henry Louis, 1850-1936): si se modifica cualquiera de las
condiciones que afectan a un equilibrio, el equilibrio se desplaza en el sentido
adecuado para minimizar la citada modificacién.

Si disminuye la concentracion inicial de una sustancia el equilibrio se desplaza
favoreciendo su aumento, si se eleva la temperatura en una reaccién exotérmica
el equilibrio se desplaza hacia la reaccién endotérmica, y si se aumenta la presion
el equilibrio se desplaza hacia la formacion de gases con menor presién parcial.

6.2.4. Equilibrios heterogéneos

Los equilibrios vistos anteriormente tenian la particularidad de que todas las
sustancias intervinientes en las reacciones eran gases, por este motivo reciben
el nombre de equilibrios homogéneos por estar todas las sustancias en la misma
fase.

En otros casos en los que participan sélidos, liquidos y gases simultanea-
mente en una reaccién en equilibrio son referidos como heterogéneos, como
por ejemplo la descomposicién térmica del carbonato de calcio CaCOs(s) +
CaO(s) + CO3(g) o la disolucién de una sal poco soluble como el sulfato de
calcio en agua CaSOy(s) <+ Ca**(ac) + SO~ (ac).

La constante de equilibrio para la descomposicion térmica del carbonato de
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calcio se escribiria asi:
K [CaO][CO4]

¢ [CaCOs]
pero la concentracién en mol/1 de un sélido estd relacionada con la densidad del
mismo y en la reaccién permanece constante, por lo que puede reescribirse la

expresién para una nueva constante que esta si que es la que hace referencia a
la constante del equilibrio heterogéneo:

Ké[OaCO:g]

Ke=="c000

= [CO,]
o referida a las presiones parciales: K, = pco,-

En general, para equilibrios heterogéneos, las concentraciones de los sélidos y
liquidos no se incluyen en la expresion de la constante de equilibrio; dichas con-
centraciones son constantes y se incluyen en el valor de la constante de equilibrio.

Producto de solubilidad

Un caso particular de equilibrios heterogéneos es el presentado por las diso-
luciones saturadas de sales poco solubles, en las que la concentracién de iones
disueltos es tan pequena que puede considerarse nula la variacién de la concen-
tracién inicial de la sal. Si se aplica la regla general a equilibrios heterogéneos a
la disolucién del sulfato de calcio cuya ecuacion ha sido escrita méas arriba:

[Ca*t][SO77]
T [CaSO4
K.[CaSO4] = K,y = [Ca**][SOF]

[Kc =

que da lugar a una nueva constante llamada constante del producto de solubi-
lidad K,s, que expresa el equilibrio dindmico entre la sal que disuelve y la que
precipita.

Para una disolucién saturada de compuesto iénico poco soluble representado
por la reaccién en equilibrio A,By <+ aA®T + bBY~ el producto de solubilidad
viene dado por:

Kps = [Ax+]a[By_]b (6.7)

Si se conoce la solubilidad de un compuesto iénico puede obtenerse la cons-
tante de equilibrio del producto de solubilidad, y al contrario si se conoce dicha
constante puede obtenerse la solubilidad.

Ejemplo 3 Determina la Kps del fluoruro de calcio (fluorita) sabiendo
que su solubilidad en agua a 25°C es de 2,0510™% mol/l.

La ecuacion que representa esta reaccion es
CaFs(s) < Ca** (ac) + 2F (ac)

por cada mol disuelta de la sal se obtiene doble concentracion de aniones
fluoruro y la misma de cationes de calcio [Ca®T] = 2,05-107* y [F7] =
4,1-107*, siendo el producto de solubilidad:

Kps = [Ca®T|[F7]) =2,05-10—4(4,1-10" %)% = 3,45 - 10" (mol/1)*
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Ejemplo 4 Sila constante K, del hidrézido de bario a 25°C de 5-1073,
calcula su solubilidad en agua.

Se escribe la ecuacion de este equilibrio heterogéneo:
Kps = [Ba*"][OH]?

y como por cada x mol/l de sal disuelta se forma x mol/l de cationes bario
y 2z mol/l del anidn hidrézido, la anterior expresion toma la forma:

5-107° =z - (2z)°

y una vez resuelta se obtiene x = 0,0108 mol/l que coincide con la solu-
bilidad de la sal.

Reglas de solubilidad

Las sales e hidréxidos son sustancias iénicas que al disolverse dan lugar a
cationes y aniones. Unas son mas solubles que otras, no existiendo una regla ge-
neral y sencilla que explique las diferencias de solubilidad. El término solubilidad
es un poco arbitrario y se considera que una sustancia es soluble si su concen-
tracién es > 0,1 mol/l, insoluble cuando su concentracién es < 0,01 mol/l y
poco soluble cuando es 0,1 <y > 0,01 mol/I.

Una orientacién sobre la solubilidad de estas sustancias reside en la carga
del ién y su tamano; cuanto mas pequeno sea el ién y mas cargado mas dificil
serd disolver la sal o el hidréxido:

1. las sales que contienen cationes de metales alcalinos seran solubles,

2. por el mismo motivo seran solubles las sales que contienen aniones haluros
(Cl= Br— I,

3. también son solubles las sales derivadas de nitratos (NOj3 ) y percloratos
(C10Oy ), excepto cuando el catién sea alcalino-térreo (M2+) o plata (Ag™h),

4. la mayoria de los hidréxidos son insolubles,

5. con pocas excepciones las sales de los aniones divalentes carbonato (C Og_)
y sulfuro (527) y del trivalente fosfato (PO3~) son insolubles,

6. la mayoria de los sulfatos son solubles.

Estas reglas de solubilidad permiten predecir la precipitaciéon de una sal poco
soluble o insoluble al mezclar dos disoluciones solubles. Por ejemplo si se mez-
clan dos disoluciones, una de cloruro de magnesio M gCls con otra de fosfato de
sodio Na3PO,, podemos predecir que si que se producird un precipitado ya que
al juntarse ambas tenemos iones correspondientes a la sal fosfato de magnesio,
que segun la tabla (6.5) es insoluble.

La informacién correspondiente a los valores de productos de solubilidad
permiten realizar calculos sobre estas reacciones de precipitaciéon. El producto
de solubilidad sirve para predecir si se producird o no la precipitaciéon de una sal
poco soluble al mezclar dos disoluciones que contienen los iones de la misma. Pa-
ra ello se sigue el procedimiento de calcular el cociente de reacciéon y compararlo
con la constante del equilibrio, en este caso del producto de solubilidad.
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Ejemplo 5 La K,s del SrSO4 es7,6-1077 (mol/l)?, shabrd precipitacion
al mezclar 25 ml de SrCls 1-1072 M con 15 ml de NaSO4 2-1073 M.
Segin la tabla (6.5) el sulfato de estroncio es insoluble en agua y se pro-
ducird su precipitacion si la concentracion de sus iones es superior a la de
saturacion que viene definida por su constante de producto de solubilidad.

La concentracion de iones estroncio (+2) provenientes de la disolucidn de
cloruro en la mezcla de 40 ml es:

~1-10%-25-107°

2+ o . —4
[Sr 7] 10103 =6,25-10
y la de iones sulfato:
2-107%-15-107°
(s0; )= 210 18 107 s g

40-10-3
Con estos datos se calcula cociente de reaccion:
Q=1[5r*"[S0;71=6,25-10""-7,5-10"* =4,7-10"" (mol/1)*

puesto que Q < Kps se deduce que no se producird precipitacion ya que
las concentraciones estan por debajo de la saturacidn.

excepciones
soluble insoluble poco soluble
sales de Na™, KT y
NHf
nitratos
percloratos
haluros AgT, Pb*t PbCls, PbBro
sulfatos Sr2t, Ba?t, Pb*t Ca’t, Agt
acetato CH3COO~ Agt
excepciones
insoluble soluble poco soluble
carbonatos Nat, K+, NH;
fosfatos Nat, K+, NH
sulfuros Na*, K+, NH
Mg*t, Ca?*t, Sr2tf,
Ba?t
hidréxidos Nat, K+, NH Ca*t, Sr2t

Cuadro 6.5: Solubilidades de algunas sales comunes e hidréxidos en agua a 25°C.

6.3. Relacién entre AG° y K,

El equilibrio de una reacién quimica viene indicado por la constante de
equilibrio, por ejemplo a presién constante, pero también porque el valor de la
energia libre de Gibbs es cero. Esto significa que debe existir una relacién entre
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ambas magnitudes, para ello se tendra en cuenta la relacién entre el cociente
de reacién @ y la constante de equilibrio relativa a las presiones parciales K.
Se sabe que cuando @ < K la reaccién evoluciona hacia la derecha siendo
espontanea en el sentido en el que esd escrita, si () > K hacia la izquierda no
siendo espontanea en ese sentido y cuando son iguales permanece en equilibrio.
Estas ideas se traducen en la siguiente expresién obtenida de la Termodinamica:

_ Q
AG =RTIn (6.8)

donde el cociente de reaccién y la constante pueden estar referidas a las pre-
siones parciales o las concentraciones.

Si estan referidas a las presiones parciales esta ecuacidén se simplifica en
condiciones estandar, T = 298 K y la presién atmosférica de 1 atm, ya que
al ser la presién parcial de los gases presentes en la reacién de 1 atm también
cuando todos ellos se mezclen para iniciar la reaccién se cumplird que Q@ =1y
por lo tanto In @ = 0, quedando la anterior ecuacién asi:

AG’ = —RTh K, (6.9)

esta ecuacién permite calcular las constantes de equilibrio de reaciones que se

producen en condiciones estandar si previamente se conoce su energia libre de
Gibbs estandar.

Ejemplo 6 Se consulta en unas tablas que la energia libre de Gibbs de
formacion del amoniaco es AG} = —16,4 kJ/mol. Calcula la K, para el
equilibrio dado para la siguiente reaccion de sintesis del amoniaco Na(g)+
3Hs(g) = 2N Hs(g)

Se aplica la ecuacion (2.17) para obtener la energia libre para esta reac-
cion:
AG° =2-(-16,4) — (0—3-0) = —32,8 kJ/mol

valor que se sustituye en la ecuacidon (6.3 donde se calcula K, al despejar:

( ~32,8 )
K,=e\"8314-298) _ 5 6175 10° atm 2
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6.4. Ejercicios

Cinética quimica

1. Expresa para cada una de las reacciones de descomposicién del ioduro de
hidrégeno, cloruro de nitrosilo y del pentadxido de dinitrégeno, la veloci-
dad en funcién de la variacién de la concentracion del reactivo y relaciona

esta velocidad con la de formacién de los productos: a) 2HI(g) — Ha2(g)+

I5(g),b) 2NOCI(g) — 2NO(g)+Cla(g), c) 2N205(g) — 4N O2(g)+02(g).
An _ AlHs) _ A[Iz])
2Ar T Ar T A

(Solucién: a) v = —

2. Para la reaccién de oxidacién del amonfaco 4N H3(g)+302(g) — 2N2(g)+
6H50(g) se encontré que, en un momento dado, la velocidad de forma-
cién del Ny era de 0,27 mol/l/s. a);Cual es la velocidad de formacién
del agua?, b) ;v la velocidad con la que se consume el amoniaco?, c) {y
a qué velocidad se consume el oxigeno?. (Solucién: 0,81, b)0,54 y ¢)0,41
mol/1)

3. Indica como afectan a la velocidad de reaccién los siguientes factores: la
temperatura, la reducciéon del volumen del recipiente en una reaccién en
fase gaseosa, el tiempo y la adicién de un catalizador. Diferencia entre
velocidad de reaccion, la ley de velocidad y la constante de velocidad de
una reaccion.

4. Calcula la velocidad en mol/l/s para una concentracién inicial de 0,04
mol/1 de un reactivo de una reaccién de primer orden, siendo la constante
de velocidad de 3,7-1071 s71. (Solucién: 14,8 - 1073 mol/1/s).

5. Define reacciéon elemental, molecularidad, etapa determinante de la velo-
cidad, intermedio de reaccién y energia de activacion.

6. Determina el orden de reaccién de la descomposicién del bromuro de ni-
trosilo 2NOBr(g) — 2NO(g) + Bra(g) atendiendo a los datos siguientes:

[NOBr] (mol/l) 014 0,31 045 0,54 0,71
velocidad (mol/1/s) 0,50 1,90 4,00 5,70 9,80

(Solucién: segundo orden)

7. Escribe la ley de velocidad para la reaccién 2ICI(g) + Ha2(g) — I2(g) +
2HCI(g) atendiendo a los siguientes datos de tres muestras:

muestra A  muestra B muestra C

[IC1](mol/1) 1,5-107% 2,3.107% 2,3.1073
[H2](mol/1) 1,5-107* 1,5-107* 3,7-1073
Velocidad inicial(mol/l/s)  3,7-10"7 5,7-1077  14-1077

(Solucién: v = 0, 164[ICI|[H2]).

8. (Qué diferencia existe entre orden y molecularidad de una reaccién quimi-
ca? jcuando pueden coincidir?
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10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

Para la reaccién entre el mondxido de nitrégeno y el cloro 2NO(g) +
Cls(g) = 2NOCI(g) para formar cloruro de nitrosilo, al duplicar la con-
centracion de ambos reactivos se multiplica por ocho la velocidad de reac-
cién; al doblar solamente la concentraciéon de cloro duplica la velocidad.
Indica el orden de reaccién respecto a cada uno de los reactivos y el de la
reaccién. (Solucién: de segundo orden respecto a NO y de primero respecto

aC’lg).

Para cocinar alimentos con agua en ebullicién a grandes alturas se requie-
ren tiempos mas prolongados que a nivel de mar, jcual es el motivo?.

Determina la ley de velocidad para la reacciéon 2NO(g)+Hz(g) — N2O(g)+
H>0(g) y la constante de velocidad con los siguientes datos de tres mues-
tras:

muestra A  muestra B muestra C

[NO](mol/1) 0,150 0,075 0,150
[H2](mol/1) 0,80 0,80 0,40
Velocidad inicial(mol/1/s) 0,500 0,125 0,250

Escribe una ley de velocidad para cada una de las siguientes reacciones
elementales y clasificalas como unimoleculares, bimoleculares o trimole-
culares: a) 2NO(g) <> N202(g) v b) Cla(g) <> 2Cl(g) y ¢) 2NO2(g) <
NO(g) + NOs(g).

La reaccion entre el bromo y el mondxido de nitrégeno para formar bromu-
ro de nitrosilo Bra(g) +2NO(g) — 2NOBr(g) se supone que transcurre
segun el siguiente mecanismo:

Bro+ NO(g) — NOBry(g) (lenta)
NO(g)+ NOBry — 2NOBr(g) (rapida)

deduce la ley de velocidad que cabe esperar para este mecanismo en fun-
ci6én de las concentraciones de los reactivos, Bre y NO suponiendo que la
primera etapa es la que controla la velocidad de la reaccion.

Indica el efecto que tiene una catalizador sobre el calor de reaccién, el
estado activado y el equilibrio quimico.

La energfa de activacién de una reaccién resulté ser de 80 kJ/mol. Cal-
cular la temperatura a la que debe darse la reaccién para que la velo-
cidad de la reaccién se multiplique por diez cuando se produce a 0°C.
(R = 8,3144 J/mol K). (Solucién: 18,35°C)

Calcula la energia de activaciéon para una reaccién si se sabe que su cons-
tante de velocidad se triplica cuando la temperatura se eleva de 300 a
310K. (R = 8,3144 J/molK). (Solucién: 85 kJ/mol)

Equilibrio quimico

Escribe las expresiones de la constante de equilibrio K. y K, para las
siguientes expresiones: a) 2N205(g) <+ 4NO2(g) + O2(g), b) 2502(g) +
O2(9) +» 2505(g), ¢) SO2(g) + 502(g) ¢+ SOs(g) y d) Pa(g) +502(g) +»
P,010(9)-
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18.

19.

20.

21.

22.

23.

24.

25.

26.

27.
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Clasifica los siguientes procesos como homogéneos o heterogéneos y escribe
la expresion para K.: a)2K NO3(s) <> 2K NOy(s)+042(g), b) HCO3(ac) +
H'(ac) + HCO; (ac) y ¢) H2O(l) <> H* (ac) + OH ™ (ac).

Expresa K, para el equilibrio NHyHS(s) <+ NHs(g) + H25(g) en fun-
cién de la presién total del sistema cuando la cantidad de ambos gases es
idéntica. (Solucién: p?/4)

El metanol se sintetiza a partir del hidrégeno y monodxido de carbono
segin la reaccién 2Hz(g) + CO(g) <+ CH30H (g) cuya constante de equi-
librio a 425K vale K, = 300 mol—212. Si las concentraciones iniciales de
hidrégeno, mondxido y metanol son de 0,1 mol/l, jse encuentra en equili-
brio el sistema? (Solucién: no)

Encuentra si la mezcla siguiente tiene tendencia formar reactivos o a for-
mar productos: Ha(g) + I2(g) +» 2HI(g) si K. =49, [Ha] = 4,8-1073 M,
[I5] =2,4-1073 M y [HI] =2,4-107% M. (Solucién: tendencia a formar
productos.)

La reaccién 2503(g) + O2(g) <+ 2503(g) alcanza su equilibrio cuando las
concentraciones de los reactivos y de los productos eran [SOs] = 0,01 M,
[0s] = 0,2 M y [SO3] = 0,1 M, jcual es el valor de K.? (Solucién:
K. =500 (mol/l)~1)

La reaccién de disociacién del PCl5(g) para dar PCl3 y Cly es un proceso
endotérmico. Describe que le ocurrird al equilibrio de esta reacciéon en
los siguientes casos: a) se comprima la mezcla gaseosa, b) se aumente el
volumen de la mezcla gaseosa, c) se disminuya la temperatura y d) se
anada Clz(g) a la mezcla de equilibrio a volumen constante.

Indica en los siguientes casos cuando un aumento de presién favorece a
los reactivos y cuando a los productos: a)Cla(g) <> 2CI(g), b) 205(g) +
302(9), c) 2NO(g) + O2(g) <> 2NO2(g) y d) Pb(NO3)2(s) <> PbO(s) +
NO2(g) + O2(g).

Calcula la cantidad de sustancia, en moles, de cada una de las sustancias
en el equilibrio Na(g) + O2(g9) « 2NO(g) si K. = 8,8 -107* a 2200K
y habiendo introducido inicialmente 2 mol de No y 1 mol de O en un
recipiente de 2 litros. (Solucién: 1,98 mol de Na, 0,98 mol de Oy y 0,042
mol de NO)

En un recipiente se tiene en equilibrio a 1000 K, 0,102 mol/1 de amoniaco,
1,03 mol/1 de nitrégeno y 1,62 mol/l de hidrégeno. Calcula K. y K, para
la reaccién Na2(g) + 3Hz2(g) <+ 2NHs(g) (R=0,0821). (Solucién: K, =
2,376 - 1073 (mol /1) 2 y K, = 3,5-10"" atm™2)

Se introducen 2,5 moles de COBrs en un recipiente cerrado de 2 litros
y se calienta a 73°C, siendo a esa temperatura K. = 0,19 mol/l para el
equilibrio COBry(g) +» CO(g) + Bra(g). Determina las concentraciones
en el equilibrio y el grado de disociacién « (es el cociente entre la cantidad
de concentracién disociada y la concentracién inicial). Calcula las pre-
siones parciales y la presién total en el equilibrio (R=0,0821). (Solucién:
[COBr] = 0,85mo0l/l, [CO] = [Br] = 0,4mol/l y o = 0,32)
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28. Calcula K, a 1000 K del equilibrio 2CO(g) + O2(g) <+ 2CO2(g) sabiendo
que K, a la misma temperatura vale 2,73 - 1020 atm =t (R=0,08271 atm
1/mol K). (Solucién: K, = 2,26 - 1022 (mol /1)~1)

29. El I, gaseoso se encuentra en equilibrio con sus dtomos segin la ecuacién
I1(g) < 21(g). A 1000 K y 1,69 atm de presién total y para una concentra-
cién inicial de yodo molecular de 21072 mol/l, el grado de disociacién es
de 2,14 %,calcula el valor de K. y de K,,. (Solucién: K, = 3,74-107° mol /I
y Kp=3,07- 102 atm)

30. El cloruro de carbonilo COClI; (fosgeno) (M=98,917 g/mol), se descompo-
ne a elevada temperatura dando mondéxido de carbono y cloro. Se inyecta
0,631 g de fosgeno en un recipiente de 472 ml a 1000K. Cuando se alcanza
el equilibrio la presion total en el recipiente es de 2,175 atm. Calcula la K,
de la reaccién COClz(g) = CO(g) + Cla(g) (R=0,0821). (Solucién: 0,34
mol/1)

31. En un recipiente de 1 litro se introduce 1 mol de PCl5 a 500K, descom-
poniéndose hasta llegar a formar en el equilibrio 0,139 mol de PCls y
0,139 mol de Cls. Calcula la K, para la reaccién PCl5(g) <+ PCls(g) +
Cl2(g). En el caso de que las concentraciones fueran otras como [PCl5] =
0,0428 mol/l y [PCl3] = 1,32mol/l, ;cual serfa la concentracién de cloro
en el equilibrio?. (Solucién: K, = 0,0224 mol/l y [Cla] = 7,36-10~* mol /1)

32. Al disolver sulfato de bario (M=233,4 g/mol) en agua se consigue disolver
0,0017 g de la sal en 187 ml de agua, calcula el producto de solubilidad
K,s del BaSO,. (Solucién: 1,6 - 1072 (mol/1)?)

33. Calcula la solubilidad del Pbly (M=461 g/mol) en g/1si K, = 4-107° (mol/1)3.
(Solucién: 9,93 g/1)

34. Calcula el producto de solubilidad del Cd(OH)y (M=146,41 g/mol) sa-
biendo que su solubilidad es 2,1:1073 g/1. (Solucién: 1,17-107* (mol/1)?3)

35. Calcula la masa de yoduro de talio (I) TII (M=331,28 g/mol) que se
disuelve en 1,26 1 de agua si el producto de solubilidad de esta sal es de
8,9-1072 (mol/1)%. (Solucién: 39,36 g)

36. Escribe la ecuacion ajustada y la ecuacion idnica de las mezclas siguientes,
prediciendo si se formard precipitado o no:

a) NaxCOs(ac) + CaCly(ac) —

b) NaNOs(ac) + CaBra(ac) —

¢) AgNOs(ac) + Nal(ac) —

d) BaCls(ac) + MgSOy(ac) —

e) HCl(ac) + Pb(NOs3)a(ac) —

37. Se mezclan 0,1 litros de disolucién de nitrato de estroncio Sr(NO3z)2 12 -

103 M con 0,1 litros de disolucién cromato de potasio KoCrO4 15 -
1073 M y se afiade agua hasta un volumen de 0,3 litros. Determina si

precipita o no, en estas condiciones, el cromato de estroncio STCrO;, si su
producto de solubilidad K,s es 4 - 1075 (mol/l)%.
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38. Escribe la ecuacion ajustada y la ecuacién idnica de las mezclas siguientes,
prediciendo si se formard precipitado o no:
a) FeCls(ac) + NaOH (ac) —
b) NaClO4(ac) + AgNOs(ac) —
¢) BaClsy(ac) + KOH (ac) —
d) Pb(NOg)g(aC) + H2S04(CLC) —
e) AgNOs(ac) + NasS(ac) —
39. Se mezclan 40 ml de nitrato de plata AgNOs 0,10 M y 10 ml de bromuro

de sodio NaBr 0,15 M, determina si precipitard bromuro de plata si K,; =
510713 (mol/1)?.



6.5. PAU: PROBLEMAS Y CUESTIONES 137

6.5. PAU: Problemas y cuestiones

Problemas

1. En un recipiente cerrado de 10 litros en el que se ha hecho el vacio se
introducen 0,2 moles de Hs y 0,2 moles de I>. Se mantiene la temperatura
a 440 °C alcanzandose el equilibrio:

Hy(g) + I2(g) = 2HI(g)
que a esa temperatura tiene para K. el valor de 50.

a) (Cual es el valor de K,?

b) ;Cual es la presién total de la cdmara?
¢) {Cuantos moles de yodo quedan sin reaccionar en el equilibrio?
d) jCual es la presién parcial de cada componente en la mezcla de equi-

librio?

2. La constante de equilibrio de la reaccién NyOy4(g) = 2N O3 a 134°C vale
K, = 66 atm. Cuando se alcanza el equilibrio en un recipiente de 10 litros,
la presién vale 10 atm.

a) Calcula el nimero de moles de NOs en la mezcla en equilibrio

b) ;Se perturbard el estado de equilibrio si manteniendo la temperatura
se aumenta el volumen que ocupa la mezcla al doble de su valor? En
caso afirmativo indica en qué sentido se producird el desplazamiento.
Datos: Constante de los gases ideales R = 0.082 atm-L/mol-K

3. A 300°C el pentacloruro de fésforo se descompone parcialmente en triclo-
ruro de fésforo y cloro segun la siguiente ecuacién: PClsg) = PCl3(g) +
Cla(g). Se introducen 13,35 g de pentacloruro en un recipiente cerrado
de 2 L en el que previamente se ha hecho el vacio. Se calienta a 300°C y
cuando alcanza el equilibrio la presién total de la mezcla de gases es de
2,84 atmosferas.

a) Calcula el valor de K,

b) Calcula la presién parcial de cada componente en la mezcla de equi-
librio, y a partir de estas presiones parciales calcula el valor de K.
Datos: A,(P)=31;A,(Cl)=35.5; constante de los gases ideales R =
0.082 atm-L/K-mol.

4. Para el equilibrio Hy(g) + CO2(g) = H20(g) + CO(g) la K. es 4,40 a
2000 K.

a) Calcula la concentracién de cada especie en el equilibrio si inicial-
mente se han introducido 1,00 moles de COs y 1,00 moles de Hs, en
un recipiente vacio de 4,68 litros, a 2000 K.

b) Razona qué sucederd, tras alcanzarse el equilibrio, si manteniendo la
temperatura constante se reduce el volumen a la mitad ;Cuales seran
ahora las concentraciones de las especies existentes? ;y la presién
total?

Datos: R = 0.082 atm-L/mol-K.
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El pentacloruro de fésforo se disocia segtin el equilibrio homogéneo en fase
siguiente:

PCls = PCls + Cly

A una temperatura determinada, se introducen en un matraz de un litro
de capacidad un mol de pentacloruro de fésforo y se alcanza el equilibrio
cuando se disocia el 35% de la cantidad del pentacloruro inicial. Si la
presién de trabajo resulta ser de 1,5 atmosferas, se desa saber:

a) la constante de equilibrio en funcién de las concentraciones molares.
b) las presiones parciales de los gases en el momento del equilibrio.
¢) la constante de equilibrio en funcién de las presiones parciales.
La obtencién de un halégeno en el laboratorio puede realizarse tratando
un hidracido con un oxidante. Para el caso del cloro la reaccién viene dada

por el equilibrio:
HCl(g) + O2(g) = H20(g) + Cla(g)

a) Ajuste la reaccion.
b) Escriba la expresién matemdtica de la constante de equilibrio K.

¢) Si en un recipiente de 2,5 litros se introducen 0,07 moles de cloruro
de hidrégeno y la mitad de esa cantidad de oxigeno, se alcanza el
equilibrio cuando se forman 0,01 moles de cloro e igual cantidad de
agua. Calcule el valor de la constante de equilibrio.

La formacién de SOs a partir de SOz y O3 es una etapa intermedia en la
sintesis industrial del acido sulfurico:

501(9) + 302(9) = S04(0)

Se introducen 128 g de SO5 y 64 g de Oy en un recipiente cerrado de 2
L en el que previamente se ha hecho el vacio. Se calienta a 830°C y tras
alcanzar el equilibrio se observa que ha reaccionado el 80 % del SO, inicial.

a) Calcula la composicién (en moles) de la mezcla en equilibrio y el valor
de K..

b) Calcula la presién parcial de cada componente en la mezcla y, a partir
de estas presiones parciales, calcula el valor de K,.

Datos.- Masas atémicas: S:32; 0:16. R=0082 atm - L - K~ - mol~!.

La constante K, correspondiente al equilibrio: CO(g)+H20(g) < CO2(g)+
Hj(g) vale 10 a la temperatura de 690 K. Si inicialmente se introducen
en un reactor, de 15 litros de volumen, 0’3 mol de CO y 0’2 mol de H>O,
calcular:

a) Las concentraciones de cada una de las especies (CO, H2O, COs y
Hj) una vez el sistema llegue al equilibrio.

b) La presién en el interior del recipiente después de llegarse al equili-
brio.
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10.

11.

12.

13.

¢) Sila constante de equilibrio K, correspondiente a este mismo equi-
librio llega a un valor de 66’2 a 550 K, deducir si se trata de una
reaccién endotérmica o exotérmica.

Datos: R=0'082 atm - L - K~ - mol™!.
En el proceso Deacon el cloro gas se obtiene segiin el siguiente equilibrio:

4HCI(g) + O2(g) = 2Cly(g) + 2H20(g)

Se introducen 3,285 g de HCl(g) y 3,616 g de O2 en un recipiente cerrado
de 10 litros en el que previamente se ha hecho el vacio. Se calienta la mezcla

a 390°C y cuando se llega al equilibrio a esta temperatura se observa la
formacién de 2,655 g de Cla(g).

a) Calcular el valor de K,
b) Calcular la presién parcial de cada componente en la mezcla de equi-
librio y, a partir de estas presiones parciales, calcular el valor de K.

Datos: Masas atémicas: H:1; C1:35,5; O:16. R=0,082 atm L mol 'K 1.

En diversos paises la fluoracién del agua de consumo humano es utilizada
para prevenir la caries.

a) Si el producto de solubilidad, K,s del CaFy es 10719 ;cual es la
solubilidad de una disolucién saturada de CaF5?.
b) ;Cudnto NaF hay que anadir a una disolucién de agua que contiene
20 mg/1 de Ca?T para que empiece a precipitar CaFy?
Masa atémicas, Na: 23, F: 19, Ca: 40.

La constante de equilibrio K, es de 0’14 a 550°C para la siguiente reac-
cién COz(g) + Ha(g) = CO(g) + H20(g). En un recipiente de 5’00 1 se
introducen 11 g de diéxido de carbono, 0’5 g de hidrégeno y se calienta a
550°C. Calcula.

a) la composicién de la mezcla de gases en el equilibrio,

b) la composicién de la mezcla cuando se alcance de nuevo el equilibrio
tras anadir 11 g més de diéxido de carbono a la mezcla anterior.

El producto de solubilidad del hidréxido de aluminio AI(OH)3 vale K, =
210732, Calcula:

a) la solubilidad molar del compuesto,

b) la cantidad de gramos de AI** que hay en un mililitro de disolucién
saturada del compuesto.

Datos: masa atémica: Al=27.

Teniendo en cuenta que los productos de solubilidad, K, a 25°C del
sulfato de bario, BaSQOy, e hidréxido de magnesio, Mg(OH)q, son 1,1 -
10710 v 1,8 - 107! respectivamente,

a) calcular la solubilidad de cada uno de estos compuestos en agua pura
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b) calcular el pH de una disolucién saturada de M g(OH )s.
Datos: K, =1-10"14

A 400°C el hidrogenocarbonato de sodio se descompone parcialmente
segun la ecuacion siguiente:

2NaHCOg(8) <~ Na2003(8) + COg(g) + HQO(g)

Se introduce una cierta cantidad de NaHCOj3 (s) en un recipiente de 2
litros en el cual previamente se ha hecho el vacio; se calienta a 400°C
y cuando llega al equilibrio a la temperatura senalada se observa que la
presion en el interior del recipiente es de 0,962 atmésferas.

a) Calcula el valor de K, y de K,

b) Calcula la cantidad (en gramos) NaHCOs (s) que se habrd descom-
puesto.

¢) Si inicialmente hay 1,0 g de NaHCO3 (s) calcula en este caso la
cantidad que se habra descompuesto.
Datos: Masas atémicas: H:1; C:12; O:16; Na:23. R = 0,082 atm - L -
K~'mol~1.

Sabiendo que el producto de solubilidad, K, del hidréxido de calcio,
Ca(OH)y(s), alcanza el valor de 5,5 - 1076 a 25°C, calcula:

la solubilidad molar de este hidréxido (0,7),

a)
) el pH de una disolucién saturada de esta sustancia (0,6),
)

=

el volumen de una disolucién 0,045 M de HCI que es necesario anadir
a 75 ml de una disolucion saturada de hidréxido de calcio para neu-
tralizarla (0,7).

o

En un recipiente de 200 ml de capacidad y manteniendo a 400°C se intro-
ducen 2,56 g de yoduro de hidrégeno alcanzandose el equilibrio siguiente:

2HI(g) «» Ha(g) + I2(g)

La constante de equilibrio en esas condiciones vale K, = 0,017. Se desea
saber:

a) El valor de K, para este equilibrio (0,5).

b) La concentracién de cada uno de los componentes del equilibrio (1).

¢) La presion total del equilibrio (0,5).
El yodo reacciona con el hdirégeno segiin la siguiente ecuacién:
Iy(g) + Ha(g) = 2HI(g)

El andlisis de una mezcla gaseosa de I>(g), Ha(g), HI(g), contenida en
un recipiente de 1 L a 227 °C, donde se ha alcanzado el equilibrio, dio el
siguiente resultado: 2,21 - 1072 moles de HI; 1,46 - 10~2 moles de I y
2,09 - 102 moles de Hs.
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18.

19.

a) ;Cual es la presién de cada uno de los gases en el equilibrio a 227°C,
y la presién total en el interior del recipiente? (0,5)

b) Escribe la expresién de la constante de equilibrio K, para la reaccién
indicada y calcula su valor numérico. (0,5)

¢) En el mismo recipiente, después de hecho el vacio, se introducen 10 g
de Iy y 10 g de HI y se mantiene a 227°C. Calcula la masa de cada
uno de los componentes de la mezcla cuando se alcance el equilibrio.

(1)
Datos: masas atémicas: H: 1; I: 126,9; R = 0,082 atm-L-mol~'- K 1.
El yodo reacciona con el hidrégeno segiin la siguiente ecuacién:

I>(g) + Ha2(g) <> 2HI(g)

El andlisis de una mezcla gaseosa de I»(g),, H2(g), HI(g), contenida en
un recipiente de 1 L a 227°C, donde se ha alcanzado el equilibrio, dio el
siguiente resultado: 2,21 - 1072 moles de HI; 1,46 - 1073 moles de I, y
2,09¢dot10~3 moles de H.,.

a) ;Cuél es la presién de cada uno de los gases en el equilibrio a 227°C,
y la presién total en el interior del recipiente? (0,5)

b) Escribe la expresién de la constante de equilibrio K, para la reaccién
indicada y calcula su valor numérico. (0,5)

¢) En el mismo recipiente, después de hecho el vacio, se introducen 10
g de I y 10 g de HI y se mantiene a 227°C. Calcula la cantidad
(en gramos) de cada uno de los componentes de la mezcla cuando se
alcance el equilibrio. (1)

DATOS: Masas atémicas: H: 1; I: 126,9;R = 0,082 atm - L - mol =1 - K1

La formamida, HCON H>, es un compuesto organico de gran importancia
en la obtencién de farmacos y fertilizantes agricolas. A altas temperaturas,
la formamida se disocia en amoniaco, N Hz, y mondxido de carbono, C'O,
de acuerdo al equilibrio:

HCON Hy(g) ++ NHs(g) + CO(g) K = 4,84 a 400K

En un recipiente de almacenamiento industrial de 200 L (en el que pre-
viamente se ha hecho el vacio) mantenido a una temperatura de 400 K
se anade formamida hasta que la presién inicial en su interior es de 1,45
atm. Calcula:

a) Las cantidades de formamida, amoniaco y mondxido de carbono que
contiene el recipiente una vez se alcance el equilibrio. (0,8)

b) El grado de disociacién de la formamida en estas condiciones (por-
centaje de reactivo disociado en el equilibrio). (0,6)

¢) Deduce razonadamente si el grado de disociacién de la formamida
aumentaria o disminuiria si a la mezcla del apartado anterior se le
aflade N Hj3. (0,6)
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20.

21.

22.

CAPITULO 6. CINETICA Y EQUILIBRIO

Datos: R = 0,082 atm - L - mol~! - K~}

A 427°C el cloruro aménico, N H,Cl, se descompone parcialmente segiin
la ecuacién:

Se introduce una cierta cantidad de NH4CI(s) en un recipiente cerrado
de 5 litros en el que previamente se ha hecho el vacio; se calienta a 427°C,
y cuando alcanza el equilibrio a la temperatura citada, se observa que la
presion en el interior del recipiente es de 4560 mmHg.

a) Calcula el valor de K, y K.. (0,8)

b) Calcula la cantidad (en gramos) de NH,Cl(s) que se habrd descom-
puesto. (0,7)

¢) Si inicialmente hay 10,0 g de NH4Cl(s) calcula en este caso la can-
tidad que se se habra descompuesto. (0,5)

Datos: Masas atémicas: H: 1 ; N: 14 ; Cl: 35,5 ; R = 0,082 atm - L -mol ™! -
K~!; 760 mmHg = 1 atmésfera.

Cuando el 6xido de mercurio (sélido), 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:

2HgO(s) «» 2Hg(g) + O2(9)

Si tras alcanzar el equilibrio, la presién total fue de 0,185 atm a 380°C,
calcula:

a) Las presiones parciales de cada uno de los componentes gaseosos. (0,7
puntos)
b) Las concentraciones molares de los mismos. (0,5 puntos)

¢) El valor de las constantes de equilibrio, K. y K. (0,8 puntos)
Datos: R= 0,082 atm - L - L -mol~" - K1
A 500°C el fosgeno (COCI2) se descompone segun el equilibrio

COCly(g) < CO(g) + Cla(g)

a) Calcula el valor de K, y K. a 500°C, si una vez alcanzado el equilibrio
a dicha temperatura las presiones parciales de COCly, CO y Cly son
0,217 atm, 0,413 atm y 0,237 atm, respectivamente. (0,7 puntos)

b) Si en un matraz de 5,0 L de volumen, manteniendo a 500°C, se in-
troducen los tres compuestos COCls, CO y Cl; tal que sus presiones
parciales son 0,689 atm, 0,330 atm y 0,250 atm respectivamente jen
qué sentido se producird la reaccién para alcanzar el equilibrio? (0,7
puntos)

¢) Calcula las presiones parciales de los tres gases una vez alcanzado
el equilibrio en las condiciones dadas en el apartado anterior. (0,6
puntos)
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23.

Datos: R = 0,082 atm - L - K~' - mol~!

A 700 K el sulfato célcico, CaSO4(s), se descompone parcialmente segin
el siguiente equilibrio:

2CaS04(s) +» 2Ca0(s) + 2504(g) + O2(g)

Se introduce una cierta cantidad de CaSO4(s) en un recipiente cerrado de
2 L de capacidad, en el que previamente se ha hecho el vacio; se calienta a
700 K y cuando alcanza el equilibrio, a la citada temperatura, se observa
que la presién total en el interior del recipiente es de 0,60 atmosferas:

a) Calcula el valor de K, y de K,. (1,2 puntos)

b) Calcula la cantidad, en gramos, de CaSO4(s) que se habra descom-
puesto. (0,8 puntos).

Datos: Masas atémicas: O = 16 ; S = 32 ; Ca = 40; R = 0,082 atm.L /mol. K

Cuestiones

1.

Determine la K, a 1120 K del equilibrio quimico representado por:
C(s) + CO2(g) + 2Cla(g) = 2C0OCls(g)

A partir de las constantes de equilibrio siguientes, a 1120 K:

C(s) 4+ CO2(g) = 2CO(g) Ky, =1,3-101

COCly(g) = CO(g) + Clza(g) Ky = 1,667 -102

. La constante de equilibrio del sistema Hs(g) + I>(g) = 2HI(g) vale a

425°C, K=54,27. se desa saber:
a) Cudnto vale la constante para el proceso de formacién de un mol de
yoduro de hidrégeno.

b) Cuénto vale la constante del equilibrio de descomposicién de un mol
de yoduro de hidrégeno.

¢) Sien un matraz se introducen, en las condiciones de trabajo iniciales,
0,3 moles de hidrégeno, 0,27 moles de yodo y un mol de yoduro de
hidrégeno ;hacia dénde se desplazard el equilibrio?

Para el equilibrio quimico representado por la reaccion:
CO(g) + 3Ha(g) = H20(g) + CHy(g) AH = -230kJ
Justifique razonadamente el efecto que producird en la concentraciéon de
CH,(g) las siguientes modificaciones del equilibrio:
a) Un aumento de la temperatura a presién constante.
b) Una disminucién de la temperatura a presién constante.

¢) La adicién de un catalizador.
La reaccion de obtencién industrial del amoniaco se basa en la reaccion:
Ny(g) + 3Ha(g9) = 2N Hs(g) AH® = —-92kJ

Razona qué efecto producird sobre el equilibrio cada uno de los siguientes
cambios:
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a) Una disminucién del volumen del reactor a temperatura constante.
b) Un incremento de la temperatura a presién constante.

¢) La adicién de un catalizador.

Se dispone de un sistema en equilibrio a 25°C que contiene C(s), CO(g) y
COs(g):

C(s) + CO2(g) = 2C0O(g) AH =172,4kJ/mol

Justifique si la cantidad de CO(g) permanece constante, aumenta o dis-
minuye cuando:

a) Aumenta la temperatura.
b) Disminuye la presién.

¢) Se introduce C(s) en el recipiente.

El diéxido de nitrégeno, NO,, de color marrén rojizo, reacciona consigo
mismo (dimerizacién), para dar tetraéxido de dinitrégeno N2Oy, que es
un gas incoloro. Una mezcla en equilibrio a 0°C es casi incolora, mientras
que a 100°C tiene un color marrén rojizo. Responder razonadamente a las
siguientes cuestiones:

a) escribir el equilibrio quimico correspondiente a la reaccién de dime-
rizacion.

b) la reaccién de dimerizacion, jes exotérmica o endotérmica?

¢) indicar que ocurrirfa si a 100°C se aumentara la presién del sistema,

d) escribir la expresién de la constante de equilibrio K, para la disocia-
cion del dimero, en funcién del grado de disociacién y de la presién
total.

Se ha comprobado que la reaccion A+ B — productos, es de primer orden
respecto de A como de B. Cuando la concentracién de A es de 0,2 mol/l y
la de B es de 0,8 mol/l, la velocidad de reaccién es de 5,6-1073 mol-l~1s~1.
Calcular:

a) el valor de la constante de velocidad de la reaccidn,

b) la velocidad de la reaccién cuando las concentraciones de A y B son
0,3 mol/l.

Las ecuaciones siguientes representan reacciones reversibles en las que se
desea aumentar la concentracién de la sustancia senalada con un asterisco
en el equilibrio

2505(g) + O2(g) = 2505(g)  AH = —94'5 k.J/mol
CO(g) + 2H>0(g) = CH30H (g) * +O02(g) AH = 90'74 kJ/mol
2N Hs(g)x = Na(g) + 3Hz(g) AH = 92'80 k.J/mol

Qué condiciones serian las adecuadas para cada una de ellas? Justifica
las respuestas: a) aumentando T y P, b) disminuyendo T y aumentando
P, ¢) disminuyendo T y P, d) aumentando T y disminuyendo P.
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9.

10.

11.

12.

13.

Razona el efecto que tendran sobre el siguiente equilibrio cada uno de los
siguientes cambios:

4HCI(g) + O2(9) < 2H20(g) + 2Cly(g) AH® = —115 kJ

a) aumentar la temperatura,

=

aumentar la presié total reduciendo el volumen,

)
)
) anadir Oz(g),
)
)

SN

eliminar parcialmente HCI(g),

e) anadir un catalizador.

La ley de velocidad para la reaccion X + Y — productos, es de primer
orden tanto respecto de X como de Y. Cuando la concentraciéon de X es
de 0,15 mol/l y la de Y es de 0,75 mol/l, la velocidad de reaccién es de
4,2-1073mol/l - s. Calcular:

a) el valor de la constante de velocidad de la reaccidn,

b) la velocidad de la reaccién cuando las concentraciones de X e Y son
0,5 mol/l.

La sintesis del amoniaco, N Hjs, tiene una gran importancia industrial.
Sabiendo que la entalpia de formacién del amoniaco es -46,2 kJ-mol 1.

= Predice las condiciones de presién y temperatura (alta o baja) mds
favorables para la sintesis del amoniaco, justificando la respuesta. (1)

= A bajas temperaturas la reaccién es demasiado lenta para su utili-
zacion industrial. Indica razondamente cémo podria modificarse la
velocidad de la reaccién para haceral rentable industrialmente. (1)

En la reaccién: Na(g)+3H2(g) <+ 2N H3(g), en un determinado momento,
el hidrégeno esté reaccionando a la velocidad de 0,090 mol - L~! - s71. Se
pregunta:

a) La velocidad a la que estd reaccionando el nitrégeno (0,6).

b) La velocidad con la que se estd formando el amonfaco en este mo-
mento (0,5).

¢) De cuales de las siguientes magnitudes depende la constante de velo-
cidad de una reaccidn, justificando la respuesta: i) de las concentra-
ciones de los reactivos, ii) de las concentraciones de los productos y
iii) de la temperatura (0,9).

En ciertos dispositivos en los que es necesario eliminar el diéxido de car-
bono, CO3(g), producido por la respiracién, se utiliza el peréxido de po-
tasio K30s(s), para transformarlo en oxigeno, Os(g), de acuerdo al equi-
librio:

2K202(S) + QCOQ(Q) > 2K2603(5) + 02(g) AH = —15, 2kJ/mol

Indica, razonadamente, cémo afectaria cada una de las siguientes acciones
a la capacidad del sistema para producir oxigeno:
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14.

15.

16.

17.

18.

CAPITULO 6. CINETICA Y EQUILIBRIO

Aumento de la concentracién de CO;z (0,5).

Disminucién de la temperatura a la que se lleva a cabo la reacién
(0,5).

Reduccién del volumen del reactor hasta alcanzar la mitad de su
volumen inicial (0,5).

Aumento de la cantidad de K205(s) (0,5).

Deduce razonadamente si se forma un precipitado de sulfato de bario,
BaSOy, al mezclar 100 mL de sulfato de sodio, NasSOy, 7,5 - 1074
M y 50 mL de cloruro de bario, BaCls, 0,015 M. (1,1 puntos)

Indica cémo evolucionard el equilibrio anterior en cada uno de los 3
supuestos siguientes:

1) Se afiade Ba?* en forma de Ba(NOj3)s. (0,3 puntos)
2) Se anade SO?~ en forma de K3S0,. (0,3 puntos)
3) Se aumenta el volumen afadiendo agua hasta 1 L. (0,3 puntos)

DATOS: K,,(BaSO,) =1,1-10"1°

a)

b)

Justifica mediante célculo la afirmacion de que el aumento en la tem-
peratura de la estratosfera esta relacionado con la formacién de ozono
de acuerdo a la reaccién (no ajustada): Oz(g)+0(g) — Os(g). Datos:
AHZ[03(g)] = 142,3 kJ/mol y AH?[O(g)] = 247,3 kJ/mol.

Indica al menos un contaminante atmosférico que destruya el ozono y
explique su forma de actuacién. Sugiere una forma para evitar dicho
efecto destructivo.

Para el siguiente equilibrio quimico dado por: SnOs(s)+2Hz(g) + Sn(s)+
2H>0(g) La constante de equilibrio K, vale 2,54 - 1077 a 400 K y su
valor es de 8,67 - 1075 cuando la temperatura de trabajo es de 500 K.
Contesta razonadamente si, para conseguir mayor produccién de estano,
seran favorables las siguientes condiciones:

a

o S

QU

a

)
)
)
)
)

b)

aumentar la temperatura de trabajo;

aumentar el volumen del reactor;

aumentar la cantidad de hidrégeno en el sistema;

anadir un catalizador al equilibrio.

Ordena razonadamente las siguientes sales de mayor a menor solubi-
lidad en agua: BaSOy, ZnS, CaCO3, AgCl. (0,)

Explica si se formard un precipitado de cloruro de plata al mezclar
100 mL de cloruro de sodio, NaCl, 2-10~5 M con 100 mL de nitrato
de plata, AgNOs, 6 - 1075 M. (1,2)

DATOS: Productos de solubilidad, K,s(BaSO,) = 1,1-1071%; K,,s(ZnS) =
10,5-1072% ; K,(CaCO3) =9-107? ; K,5(AgCl) = 1,1-1071°.

El metanol se obtiene industrialmente por hidrogenacién del monéxido de
carbono, segun el equilibrio:

CO(g) 4+ 2H,(g) < CH30H(g) ; AH = —128 k.J - mol™!
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19.

20.

21.

Contesta razonadamente si, para conseguir mayor produccién de metanol,
serdn o no favorables cada una de las siguientes condiciones: (0,4 puntos
cada una)

a) aumentar la cantidad de hidrégeno en el sistema,

(=)

aumentar la temperatura de trabajo,

S8

)
)
¢) disminuir el volumen del reactor, a temperatura constante,
) eliminar metanol del reactor,

)

e) anadir un catalizador al sistema en equilibrio.

El peréxido de hidrégeno, HoOs, es una especie termodinamicamente ines-
table, por lo que en disolucién acuosa se descompone para dar oxigeno,
02(g), v agua, HoO(l). La reaccién es acelerada por el ion yoduro I~. La
cinética de descomposicién de HyOs en presencia de I~ indica que es de
primer orden tanto respecto del HoOs como del I~. Discute razonada-
mente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La velocidad de la reaccién no se ve afectada por un aumento o una
disminucién en la concentracién de HoOs. (0,7 puntos)

b) La velocidad de la reaccién aumenta a medida que se hace mayor la
temperatura a la cual se lleva a cabo. (0,7 puntos)

¢) La velocidad de la reaccién aumenta més al doblar la concentracién
del ion yoduro I~ que al doblar la concentracién de H>O5. (0,6 pun-
tos)

Uno de los métodos utilizados industrialmente para la obtencién de hidrégeno
consiste en hace pasar una corriente de vapor de agua sobre carboén al rojo,
segun la reaccién:

C(s)+H20(g) +» CO(g)+Ha(g) AH = +131,2 kJ-mol ™' ; AS = +134,1 J-K~*-mol™*
Contesta razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) jcémo afectan los siguientes cambios al rendimiento de produccién
de Hg:
1) La adicién de C(s). (0,5 puntos)

2) El aumento de temperatura. (0,5 puntos)
3) La reduccién del volumen del recipiente. (0,5 puntos)
b) A partir de qué temperatura el proceso de obtencién de hidrégeno
es espontdneo? (0,5 puntos)

Considera el equilibrio: 3Fe(s) + 4H20(g) <+ Fes04(s) + 4Ha(g) AH =
—150 kJ/mol. Explica cémo afecta, cada una de las siguientes modifica-
ciones, a la cantidad de Hy(g) presente en la mezcla en equilibrio: (0,4
puntos cada apartado)

a) Elevar la temperatura de la mezcla.
b) Introducir mas H2O(g).

¢) Eliminar FezO4(s) a medida que se va produciendo.
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d) Aumentar el volumen del recipiente en el que se encuentra la mezcla
en equilibrio (manteniendo constante la temperatura).

e) Adicionar a la mezcla en equilibrio un catalizador adecuado.



Capitulo 7

Equilibrio acido-base

7.1. Acidos y bases

Los electrolitos son sustancias que al disolverse en agua forman iones, las
sales son un ejemplo ya conocido, otras sustancias también lo son como por
ejemplo el cloruro de hidréogeno HC'l que disuelto en agua conduce la corriente,
y para demostrar que han aparecido iones se anade una disoluciéon de nitrato
de plata, de forma que precipita cloruro de plata de color blanco, lo que indica
que habfan iones CI~ y consecuentemente iones H™.

Un 4cido tiene al menos un dtomo de hidrégeno unido a otro atomo o grupo
de atomos electronegativos, es el caso del cloruro de hidrégeno HC' que disuelto
en agua reacciona de la siguiente manera:

H : C.;l : (ac) — HT (ac) + : C.;l = (ac)

Sin embargo el protén H' atrae intensamente electrones y por ello se enlaza
con una molécula de agua para formar el i6n hidronio (oxonio) H3OT:

+

H++:?:H_>H:O:H

H H
la reaccion del cloruro de hidrogeno y el agua es:
HCl(ac) + HyO(l) — Cl™ (ac) + H30™ (ac)

Los acidos son electrélitos que, ademas de otras propiedades tipicas como
su sabor agrio, cambiar de color ciertos indicadores, su capacidad de atacar con
desprendimiento de gas hidrégeno los carbonatos y sus reacciones con muchos
metales, en disoluciones acuosas contienen iones hidronio como le sucede al HC!,
esta definicién fue hecha por Arrhenius.

El hidréxido de sodio NaOH también es un electrélito puesto que en diso-
lucién acuosa da lugar a los iones sodio Na™ y los iones hidréxido OH ~, es por

149
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lo tanto una sustancia que en disolucién acuosa contiene iones hidréxido, siendo
esta la definicién de base segin Arrhenius. Las bases tienen propiedades de lejia
y neutralizan a los dcidos.

El amoniaco N H3 es una base y en disolucién acuosa, conduce la corriente
eléctrica aunque débilmente, y su molécula no incluye el ién hidréxido, en en
este caso el a&tomo de nitrégeno de la molécula de amoniaco presenta un par de
electrones solitario que es capaz de atraer a un protén H+ de la molécula de
agua produciéndose la siguiente reaccion, apareciendo en la disolucion los iones
amonio NH; y los iones hidréxido:

.. .. H
H:{Y:H+:?:H—>H:N:H++OH_
H H "

Segin Bronsted (Johannes Nicolau, 1879-1947, danés) y Lowry (thomas Mar-
tin, 1874-1936, ingles) una base es una sustancia aceptora de protones y un acido
una sustancia dadora de protones. Los dcidos que pueden dar un solo protén por
molécula se llaman monopréticos, si pueden dar dos como el dcido sulfurico son
dipréticos, etc. Estas reacciones en las que se ceden y aceptan protones también
son denominadas de protdlisis.

En la reaccién del amoniaco con el agua, el agua es la dadora de protones y
por lo tanto se comporta como un dcido. Sin embargo en la reaccién del cloruro
de hidrégeno con agua, el agua es la receptora de protones y por lo tanto se
comporta como una base. Las sustancia que tienen ambos comportamientos
reciben el nombre de anfipréticas o anféteras.

Los 4cidos y bases no tiene un comportamiento como tal hasta que no reac-
cionan con las bases dando lugar a la reaccién acido-base.

Una demostracién de la definiciéon dada por Bronsted-Lowry es la reaccién
entre gases cloruro de hidrégeno y amoniaco sin presencia de agua, que dan
lugar a una nube blanca densa de cloruro aménico sélido N H4CI:

H:C’l:+H:].\.7:H—>:CZ:_—|—H:N:H+

7.1.1. Pares acido-base

La disolucién acuosa de cloruro de hidrégeno forma iones hidronio e iones
cloruro, existe la posibilidad de que los iones cloruro acepten protones del i6n
hidronio, es decir el C1™ se comporta como una base frente al dcido H3OT.
La pareja de especies HCl/Cl~ es un par conjugado dcido-base, siendo la pri-
mera especie quimica el dcido y la segunda la base conjugada. La otra pareja
H;0/H30™ es un par acido-base, siendo la primera la base y la segunda el 4ci-
do conjugado. Otros ejemplos de pares conjugados dcido-base son NaOH/Na™,
NH3/NH}, H,O/OH,...
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El acido carbonico se ioniza débilmente en agua, puede observarse el dcido
conjugado del agua y la base conjugada del acido:

4cido base acido conjugado base conjugada

HQCOg + HQO;‘ .FIgOJr + HCO;

el i6n hidrogenocarbonato HCOj es la base conjugada del acido carbdnico y el
i6n hidronio es el acido conjugado de la base agua, tenemos otro par acido-base
HyCO3/HCOj5 .

Al ser el agua una sustancia anfiprética se produce la transferencia de un
protén entre dos moléculas de agua, una reaccién que se conoce por el nombre
de autoionizacién a autoprotolisis del agua:

4cido base acido conjugado base conjugada

H>0O + H,O= H30+ + OH™

7.1.2. Acidos fuertes y débiles

Los acidos y bases que se ionizan completamente en agua son fuertes, y
débiles aquellos que se ionizan parcialmente. El grado de ionizacién o de diso-
ciacién « es la razon entre la concentracion disociada en el equilibrio y la inicial
(expresién vélida tanto para dcidos como bases):

o= [HA]inicial - [HA]equilibrio _ [A_}equilibm'o

[H Alinicial [H Alinicial

Acidos fuerte Acidos débiles
Acido clorhidrico HCI Acido fluorhidrico HF
Acido bromhidrico HBr  Acido carbénico  H,COs

Acido yodhidrico HI Acido fosférico H3POy,
Acido sulfdrico H>50, Acido acético CH3;CO-H
Acido nitrico HNO;3 Acido hipocloroso HCIO
Acido perclérico HCIO4 Acido bérico H3BO3

Acido cianhidrico HCN

Cuadro 7.1: Algunos 4cidos comunes

La fuerza de un dcido HA radica pues en su facilidad para desprender un
protén, que depende en primer lugar de la electronegatividad del dtomo A y
en segundo lugar de la longitud del enlace. Cuanto més electronegativo sea el
atomo A mas polar serd la molécula y tanto mas facil serd sacar el protén de
la nube de enlace, por eso en la serie siguiente la fuerza del acido aumenta a la
derecha:

CH, NH; H,0 HF

en la que el metano es un dcido muy débil y el fluorhidrico es de fortaleza media.

Otra condicién para comparar la fuerza del 4cido es por el niimero de oxige-
nos que estan unidos al &tomo central, ya que al ser el oxigeno muy EN, atrae
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también a las nubes de enlace con el dtomo central, lo que le confiere una ma-
yor polaridad al enlace O — H, por tanto la fuerza del dcido aumenta hacia la
derecha en la serie siguiente:

HCIO HCIO, HCIO; HCIO4
como en las siguientes donde la fortaleza aumenta hacia la derecha:
H4S5i04 H3 POy HyS0, HCIO,4
HIO3 HBTOg HOlOg

va que la EN del atomo central aumenta, a pesar de que hayan el mismo niimero
de atomos unidos al 4tomo central.

Son bases fuertes los éxidos e hidruros de los metales alcalinos y alcalino-
térreos (excepto del Be) al reaccionar con agua, de forma vigorosa y completa
dando lugar a la formacién de iones hidréxido:

0> + H,O - OH™ +OH~ H™ + HyO — Hy+ OH™

Ejemplos de bases débiles son el amoniaco y derivados como la urea CO(N Ha)a,
la anilina o aminobenceno Cs Hs N Hs.

7.1.3. Reacciones acido-base

La reaccion entre un dcido y una base se denomina de neutralizacién, y en
disoluciones acuosas forman una sal y agua. Por ejemplo:

NaOH (ac) + HCl(ac) — NaCl(ac) + H20(1)
al escribirla en funcién de los iones que aparecen al disolverse en agua:
Na™(ac) + OH (ac) + H30™ (ac) + Cl~ (ac) — Na* (ac) + Cl~ (ac) + Hy0O(1)
y eliminar los iones espectadores se obtiene:
H30% (ac) + OH™ (ac) < 2H20(1)
Ejemplo 1 Calcular el volumen de una disolucién 0,124 M de HBr para

neutralizar 25 ml de una disolucion 0,107 M de NaOH .

La ecuacion que representa esta reaccion de neutralizacion es HBr(ac) +
NaOH — NaBr(ac) + H2O(l) que indica que para que la reaccion sea
completa deben reaccionar el mismo numero de moles de dcido que de
base, como la base contiene 0,025%0,107=0,002675 moles, la cantidad de
moles de dcido es la misma y dividida por la concentracion se obtiene el
volumen de disolucidn 0,002675/0,124=0,0216 1, es decir 21,6 ml.

Sin embargo esta visién de neutralizacién debe ampliarse por otra en la que
se forman el dcido y base conjugados de los reactivos.

4cido base 4cido conjugado base conjugada

HCl(ac) + NHiz(ac)= NHj (ac) + Ol (ac)

el acido clorhidrico forma una base conjugada muy débil que es el i6n cloruro,
la base amoniaco relativamente débil forma el 4dcido conjugado amonio de una
fortaleza media también, resaltando de nuevo el concepto de equilibrio en una
reacciéon quimica, en este caso entre acidos y bases.
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7.2. Equilibrios en disoluciones acuosas de aci-
dos y bases

Los acidos muy fuertes reaccionan muy rapidamente y de forma completa
con el agua, el equilibrio estd muy desplazado a la derecha, el acido se disocia
completamente para dar iones hidronio y su base conjugada, de forma genérica:

HA+ H,O <> A~ + H30™" K>>1

la base conjugada es tan débil que préacticamente no reacciona con los acidos
presentes en la disolucién como el hidronio.

En el caso de acidos débiles que no reaccionan completamente con el agua
tienen constantes de equilibrios menores que la unidad:

AT|[H30T
HA+H,0=A" + H;0" K. = {W]

[HA] [H2O] equilibrio
Se observa que se trata de un equilibrio heterogéneo en disoluciones, normalmen-
te diluidas donde la concentraciéon de agua permanece practicamente constante
(una disolucién de un dcido de concentracién 1 mol/l, significa 1 mol del acido
frente a 55 mol de agua que supone un litro de agua), cuya constante viene dada
por:
[A7] [H30+]}

[HA] equilibrio

K, es la constante de acidez referida a las concentraciones en el equilibrio que,
como en cualquier equilibrio, depende de la temperatura, y que sirve para com-
parar la fortaleza entre dos dcidos débiles: serd mas fuerte aquel cuya constante
de acidez de acidez sea mayor, ya que la disociacion del acido también es mayor
y la concentracion de iones hidronio también. El grado de disociacién de un
acido cuyas concentraciones inicial y en el equilibrio son [HA]; y [HAleq viene
dado por:

K.[H,0) = K, = [ (7.1)

o — [HA]inicial - [HA}eq o

a4,
[HA]inicial [HA} inicial

La constante de acidez de un dcido monoprético esté relacionada con el grado
de disociacion de la siguiente manera:

H50 eq[A]eq

[H Alegq
[H30%]eq = [A7]eq = a[H Alinicial
o?[H Alinicial

11—«

K, =

una relacién que en el caso de un dcido muy débil, al estar muy poco disociado
se puede hacer la siguiente aproximacién [HA|; ~ [H A].,, queda asi:

Ka = a2[HA]inicial
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La constante de disociaciéon de una base o constante de basicidad tiene el
mismo tratamiento visto para los acidos y describe un equilibrio acido-base, al
igual que su relacién con el grado de disociacion:

B+ H,O=BHY+OH~  K,= [[BHWOH]} (7.2)
[B] equilibrio

acido K, pK, | base conjugada

ién hidronio H3O™ 1,0 0,00 | H>O agua

ac. sulfuroso HS03 1,5-1072 1,81 | HSO; ién  hidrogenosulfito
(18°C)

ién hidrogenosulfato HSO, 1,211072 | 1,92 | SOF™ i6n sulfato

a. fosférico Hs PO, 751072 | 2,12 | HyPO; ién dihidrogenofosfato

i6n hexaaquohierro Fe(Hy0)3" 6,0-1073 | 2,22 Fe(HgO%OHQJr ién hidroxipen-
taaquohierro (III)

ac. nitroso HNOq 451074 3,35 | NO5 i6n nitrito

ac. fluorhidrico HF 3,5-1074 3,45 | F~ i6n fluoruro

ién hexaaquolauminio Al(H,0)s" | 1,3107° | 4,89 | Al(H,0)sOH?* ién hidroxipen-
taaquoaluminio

ac. carbonico HoC O3 4,3-1077 6,37 | HCOg3 i6n hidrogenocarbonato

ac. sulfhidrico HyS 9,1-1078 7,04 | HS™ i6n hidrogenosulfuro

i6n dihidrogenofosfato Ho PO} 6,2-1078 721 | H POi_ i6n hidrogenofosfato

ién hidrogenosulfito HSO3; 561078 | 7,25 | SO3~ ién sulfito

ac. hipocloroso HCIO 2,95-10~8 | 7,53 | ClO~ i6n hipoclorito

ac. bérico HsBOs 7,3:1071% | 9,14 | H,BOj3 ién dihidrogenoborato

i6én amonio NH;L 5,6:10719 | 9,25 | NHs amoniaco

ac. cianhidrico HCN 4,9-1071% | 9,31 | CN~ i6n cianuro

ién hexaaquocine Zn(H,O)g+ 2,2:10719 | 9,66 ZTL(HQO%OH+ ién hidroxipenta-
aquocinc

i6n hidrogenocarbonato HCO3 5,6-10~'1 | 10,25 | CO3™ i6n carbonato

ién hidrogenosulfuro HS~ 1,1-107'2 | 11,96 | S?~ ién sulfuro

ién hidrogenofosfato HPO?~ 2,2-10713 | 12,67 | PO~ i6n fosfato

agua HoO 1,0-10~ 1% | 14,00 | OH~ ién hidréxido

Cuadro 7.2: Constantes de protolisis de acidos inorgdnicos.

Ejemplo 2 Determinar la concentracion de cada una de las especies pre-
sentes en el equilibrio de una disolucion acuosa de dcido sulfhidrico de
concentracion inicial 0,03 mol/l representada por la reaccion: H2S(ac) +
H>0(l) = Hs0" (ac) + HS™ (ac), scual es el grado de disociacion del
dcido?

Se consulta la tabla (7.2) donde viene la constante de acidez de este dcido
9,1-107% y se escribe la expresion de la constante de acidez dando sus

valores:
- +
K, — {w] C[HS™] = [HsOt] = ; [HaS] = 0,03 —x
[HQS] equilibrio
2
91108 = =% s x=[HS ] =[Hs0"] =5,22-107° ; [H2S] = 0,02995 mol /I

0,03 —x
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Para calcular el grado de disociacion se divide la concentracion en el equi-
librio del ién hidrogenosulfuro por la inicial del sulfhidrico y se obtiene
a = 0,001, de donde se deduce que es un dcido bastante débil, muy po-
co disociado (este cdlculo se puede simplificar haciendo la aprozimacion
0,03 —z ~0,03).

7.2.1. Autoionizacién del agua

El agua es una sustancia anfétera o anfiprética y por lo tanto puede autoioni-
zarse, formando pequeiias cantidades de iones H301 y OH~ como consecuencia
de la autoprotodlisis:

[H301][OH "]

N + - —
H,0 + H,0 = H0% + OH™  Ko= =g

calculos precisos permiten conocer las concentraciones de iones en equilibrio en
el agua con los que se obtiene la constante del producto iénico del agua:

K., = K [H,0)? = [H;0T)[OH"] =107 (7.3)
y como las concentraciones de iones hidronio e hidroxido son iguales, estas son:
[H;0T] = [OH™] = 10~ " mol/I

Esta constante es aplicable al agua pura y a cualquier disolucién acuosa,
si se disuelve un acido la concentracién de iones hidronio crece y la de iones
hidréxido disminuye para mantener constante la K, si es una base la que se
disuelve aumenta la concentracién de iones hidréxido y debe disminuir la de
hidronios para mantener constante la K,,. Si el acido es fuerte la concentracién
de iones hidronio provenientes del dcido es muy superior a la proveniente de la
autoprotolisis del agua, solamente debe tenerse en cuenta esta ultima cuando
se trate de un acido muy débil que genere una concentracién de iones hidronio
inferior a 10~7 mol/l, lo mismo es aplicable a las bases con la salvedad de que
generan iones hidréxido.

7.2.2. Escala y calculo del pH

Las concentraciones de iones hidronio e hidréxido en disoluciones acuosas
pueden variar entre limites muy amplios pero si se toma como referencia que se
estudian disoluciones diluidas, como méximo 1 mol/l, la anterior concentracién
varfa de 0 a 1071 mol/1.

Se define el pH (potencial de hidrégeno) como el logaritmo cambiado de signo
de la concentracién de iones hidronio en una disolucién, que no tiene unidades:

pH = —lOglo[H30+] (74)

Ejemplo 3 Determinar el pH de una disolucién 0,2 mol/l de dcido fluorhidri-
co HF(g) + H20 < F~(ac) + H3O" (ac) cuya constante de acidez viene
indicada en la tabla (7.2).

Se escribe la expresion del equilibrio y cuando se produce el equilibrio se
habrd disociado cierta cantidad en mol/l de dcido que es la misma que la
formada de hidronio y de ion fluoruro:

[F~][Hs07]

. -4 [H?)Oﬂz
[HF] ; 3,510

Ka = { T 0,2— [H301]

:l equilibrio
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pH [H30%] [OH~] pH de algunas sustancias comunes

-1 10 10~ HCI concentrado (37 %)

0 1 10~  Disolucién 1 M de HNO3

1 107! 10-13

2 1072 10712 Jugos géstricos, zumo de limén
3 1073 107" Zumo de naranja

4 1074 10719 Vino

5 10-° 102  Zumo de tomate

6 1076 1078  Agua de lluvia

7 107 107  Leche

8 1078 1075  Sangre

9 107° 10~°  Disolucién de bicarbonato sédico

10 10-10 10~4 Jabén de tocador
11 10— 11 10—3

12 10712 1072 Amoniaco (doméstico)
13 1071 107!

14 10~ 1 Disolucién 1 M de NaOH
15 1071 10 Limpiador de desagiies

Cuadro 7.3: Concentraciones de H3OT y OH~ en algunas sustancias comunes
y escala de pH

una vez resuelta la ecuacion se obtiene la concentracion de hidronio y se
le aplica la definicion de pH:

[H30™] = 0,0082 mol/l ; pH = —1g0,0082 = 2,086

Para calcular el pH hace falta obtener la concentraciéon de iones hidronio
en el equilibrio, cosa que es facil cuando se trata de un acido o base fuertes
pero que presenta cierta dificultad si el acido o base son débiles. Esta dificultad
puede allanarse cuando la concentracién de iones hidronio es pequena frente a la
concentracién inicial del dcido [H3O equitibrio << [H Aliniciar y puede hacerse
la aproximacion [HA|eq = [HAliniciat — (A7 leq = [HAliniciat — [H3OV]eq =
[H Alinicial, de esta manera puede obtenerse el pH conociendo la constante de
disociacion K, y la concentracién inicial del acido:

K = [Ai]eq[HBOJr]eq _ [Af]eq[HSOﬂeq _ [Af}eq[HSOﬂeq _ [H30+Eq

[HA]eq [HA]inicial - [H30+]eq [HA]inicial [HA}inicial

al aplicar el logaritmo cambiado de signo al primero y tltimo miembro de la
anterior igualdad se obtiene:

i 1w

pK, = 2pH + 1g[H Alinicial siendo pK, = —1g K,

1
§(pKa - lg[HA]inicial)

[HSOJFE(] ‘|

pH =
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Ejemplo 4 Idem ejemplo 3, pero haciendo uso de la ultima expresion.

La concentracion inicial del dcido es dada en el enunciado del problema y
la constante consultada en tablas:

pH = %(pKa - lg[HA]inicial) = 07 5(_ lg(?’? S 1074) - lg 07 2) = 27077

st la concentracidn hubiera sido mayor, por ejemplo de 0,5 mol/l la diso-
lucion seria mds dcida, tendria un pH de 1°88.

Si el 4cido es fuerte el cédlculo del pH es relativamente facil ya que la concen-
tracién de hidronio en el equilibrio es igual a la concentracion inicial del acido:
pH = - lg[H30+]eq = - lg[HA]inicial~

Cuando la disolucién es bésica la concentraciéon de hidronio se deduce del
hecho de que debe mantenerse constante el producto de autoprotdlisis del agua:

—14

1
- _ R — 14 —
pH log[HgO ] log[ ] 14 4 log[OH ] 14 — pOH

donde pOH = —1g[OH].

Ejemplo 5 Calcular el pH de una disolucion de una base fuerte de hidrozi-
do de sodio de 0,05 mol/I.

Al ser una base fuerte la concentracion de iones hidrézido proviene de
la disociacion completa de la base y por tanto se tiene que [OH™] =
0,05mol/l. A continuacion se calcula el pOH = —1g0,05 = 1,3 y fi-
nalmente pH = 14 — pOH =14 — 1,3 =12, 7.

Si la disolucién basica derivase de una base débil se tendria que utilizar la
ecuacion de la constante de equilibrio de basicidad para obtener la concentraciéon
de iones hidroxido, después el pOH y finalmente el pH. Y si es tan débil que
puede hacerse la aproximacion que se hizo para el caso de los dcidos muy débiles
puede utilizarse la expresién:

1

Otras expresiones relacionadas con las anteriores, donde se aplica la aproxi-
macion, son:

(A" eq

S

pOH = pKy +1g &
’ [BOH]inicial
7.2.3. Relaciéon de K,, K,;, K,, de los pares acido-base con-
jugados.

Un acido débil HA al reaccionar con el agua da lugar a un equilibrio que
viene caracterizado por su constante de disociacion:

[A”][H50"]

HA(ac) + HyO(1) <> A (ac) + H3O™ (ac) 5 Ko = [ [HA] } libri
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si se tiene en cuenta que la base conjugada del dcido es su anién A~ puede
reaccionar con el agua para formar el dcido de nuevo, daria lugar al equilibrio:

[HA][OH™] ]
[A_} equilibrio
y al multiplicar ambas constantes de equilibrio de acidez y basicidad del par

conjugado dcido-anién del dcido HA/A™ se tiene una relacién que se cumple
para todos los pares conjugados acido-base.

A™ (ac) + H2O(l) +» HA(ac) + OH™ (ac) K, = {

K, K, =[H307][OH ] =10 =K, (7.5)

Ejemplo 6 Calcular la constante de basicidad del anidn cianuro si se
conoce que la K, del dcido cianhidrico es 4,9 - 10710,

El anion cianuro es la base conjugada del dcido cianhidrico y por lo tanto
la Ky del primero multiplicada por la K, del sequndo es igual a K, :

K. 10~

-5
K, 49-1010 20410

Ky =

7.2.4. Disolucion de las sales.

Un acido y una base al reaccionar se neutralizan y forman una sal, que puede
inducir a pensar que una disolucién salina sea siempre neutra, pH=7. Esto lti-
mo siempre es cierto cuando los iones salinos derivan de acidos y bases fuertes,
por ejemplo el cloruro de sodio puede considerarse derivado de la neutralizacion
del acido clorhidrico y del hidréxido de sodio, que forman la base muy débil
i6n cloruro y el acido muy débil ién sodio que no reaccionan con las bases y
acidos presentes en el equilibrio. Cuando no se da esta situaciéon debe analizarse
cual seria el comportamiento de cada uno de los iones presentes en la disoluciéon
y la posibilidad de reaccionar con el agua, por este motivo también reciben el
nombre de reacciones de hidrolisis.

Una disolucién de cloruro de amonio N H4Cl en agua dard lugar a los iones
cloruro y amonio segun la reaccion:

NH,Cl(ac) + HyO(l) = NHJ (ac) + Cl™ (ac)

el i6n cloruro es una base muy débil puesto que deriva de un acido fuerte como
es el clorhidrico, pero el ién amonio deriva de un base débil como es el amoniaco,
es decir se estableceria un equilibrio entre la concentracion del ién y la formacion
de amoniaco dada por la reaccion:

NH} (ac) + HyO(1) = N H;s(ac) + H30™ (ac)

y es evidente que la disolucién no es neutra puesto que se han formado iones
hidronio, es decir se ha convertido en &acida, siendo el pH funcién de la concen-
tracién de la sal disuelta.

Otra disolucién acuosa como la de fluoruro de sodio daria lugar a una disolu-
cién béasica puesto que el ién floururo deriva de un acido débil, y reaccionara con
el agua para establecer el equilibrio con el acido fluorhidrico, generando iones
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hidréxido.

Puede determinarse el pH de una disolucién salina si se conoce la cons-
tante de acidez o basicidad del ién que reacciona con el agua y la concentra-
cién disuelta, haciendo uso de las expresiones pH = %(pKa — lg[H Alinicial) ¥
pOH = %(pr - lg[BOH]lnwzal)

Ejemplo 7 Calcula el pH de una disolucion 0,02 M de NaF', sabiendo
que K, = 3,5-10"* mol/l.

El cation sodio es una dcido muy débil y deriva de la ionizacion completa
de la base fuerte hidrozido de sodio, sin embargo el anion fluoruro es
la base conjugada del dcido débil fluorhidrico estableciéndose el equilibrio
entre ambos. En primer lugar la constante K; de la base conjugada F~

cumple la relacion K, K, = 107 donde K, es la del dcido conjugado, y
se obtiene que K, = 2,857 - 107" mol/l. Se calcula el pOH:

1 _
pOH = 5(—1g2,857- 107" —1g0,02) = 6,12
siendo el pH=14-pOH=1}-6,12="7,88, débilmente bdsica.

Una situacién relativamente mas complicada es, por ejemplo, la disolucién
de una sal como el hidrogenocarbonato de sodio NaHCOQO3 que al disolverse en
agua daria lugar a los iones hidrogenocarbonato HCOj3 e iones sodio:

NaHCO3(s) + HyO(l) = Na™(ac) + HCO;3 (ac) + HyO(1)

el i6n sodio es un acido muy débil que no reacciona con ningin acido presente
en la disolucién, sin embargo el anién hidrogenocarbonato puede tener un doble
comportamiento ya que el iéon podria comportarse como una base aceptando
un protén de una molécula de agua y alcanzar un equilibrio cuya constante de
basicidad es:

HCOj (ac) + HyO(l) = HyCOs(ac) + OH (ac) K, =2,5-107°

pero también podria comportarse como acido siendo la constante de acidez la
siguiente:

HCO;3 (ac) + HyO(l) = CO3™ (ac) + H3OV (ac) K, =4,7-107"

ambas constantes informan que la primera reaccién estd mas desplazada hacia
la derecha que la segunda, confirmando que se forman mas iones hidréoxido que
hidronios, es decir forma una disolucién bésica. En caso contrario si K, fuera
mayor que K la disolucién salina seria acida, esta situacion se da cuando el
catién deriva de un acido poliprético débil como lo es el acido carbodnico.

Estos ejemplos permiten establecer reglas generales para predecir cuando
una disolucién salina es béasica, acida o neutra.

Si se atiende a los aniones (bases conjugadas) disueltos derivados de dcidos
fuertes no presentan caracter basico, ya que la reaccién entre este ién y el agua
es practicamente despreciable, puesto que la disociacion del acido es completa.

Los aniones de acidos débiles, tales como el acetato C H3C OO, hidrogeno-
carbonato HCOj , hidrogenofosfato HPO3~, cianuro CN~, son bases débiles



160 CAPITULO 7. EQUILIBRIO ACIDO-BASE

y por lo tanto reaccionan con el agua para establecer el equilibrio con sus &ci-
dos conjugados correspondientes aceptando protones, dando lugar a disoluciones
bésicas.

De este grupo se excluye a los aniones de acidos polipréticos fuertes como
el hidrogenosulfato H SO, , dihidrogenofosfato Hy PO, , cuyas disoluciones son
acidas.

La carga positiva de los iones metélicos procedentes de la disolucién de una
sal atrae a los electrones de los enlaces con grupos OH de las moléculas de agua
cediendo a la disolucién protones y la disolucién salina se convierte en &cida,
esta situacién es mas probable cuando los iones tienen una carga 2+ o superior.

Los tnicos iones metalicos hidratados cuyas disoluciones son neutras son
Lit, Nat, KT, Rbt , Cst , Mg>t , Ca®T , Sr*t | Ba?t y Ag™.

Cuadro 7.4: Propiedades acido-base de las disoluciones de algunas sales comunes.

basicas pH > 7 neutras pH =7 acidas pH < 7

Catién neutro Anién bésico Catién neutro Anién neutro Catién acido Anién neutro
NaCN KCl NH,CI

KF BCLCZQ

NCLCH?,OOO Ca(NOg,)g

NaHCO;3 Mg(ClOg)g Catién neutro anién acido

KHyPO,

7.2.5. Disoluciones amortiguadoras o tampédn.

La disolucién de una sal de un acido débil a la que se anade el propio acido,
generalmente en la misma proporcién, constituye una disolucién tampén porque
amortigua la adicién de un dcido o de una base (siempre que no se consuman
las especies iniciales de la disolucién) en el sentido que mantiene el pH précti-
camente constante de la nueva disolucién.

Por ejemplo para obtener una disolucién tampoén con acetato de sodio y acido
acético se procederia en primer lugar a disolver la sal acetato de sodio en agua
que al disociarse aparecen en el equilibrio iones acetato y sodio: NaCHsCOO,
Na™ y CH3COO™; posteriormente se afiade el dcido acético y como estd pre-
sente en la disolucién su base conjugada obtenida de la disociacién de la sal,
su constante de acidez cumple la siguiente ecuacion, que describe el equilibrio
entre el par conjugado acetato-acético.:

[H30T][(CH3CO0 )acido + (CH3C007) 0]

K, =
[CH;COOH].,

El comportamiento de esta disolucién asi construida es el siguiente: al anadir
un acido fuerte, los iones hidronio procedentes de su ionizacién reaccionaran con
los iones acetato disminuyendo su concentracién, pero a continuacion el sistema
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evolucionard hasta restablecer el equilibrio CH3COO~ /CH3COOH, y para ello
se disociard mas acido acético formando el acetato perdido de manera que la
concentracion de iones hidronio se mantiene casi constante.

Por contra al anadir una base fuerte, se neutralizara con los iones hidronio
presentes en la disolucién y que provienen de la disociacién del acético con lo
que la concentracion de iones acetato aumenta, de nuevo cuando se restablece el
equilibrio acetato-acético es el acetato el que reacciona con iones hidronio para
formar acido acético, reduciendo su concentracién y de nuevo la concentraciéon
de iones hidronio permanece practicamente constante.

Para una disoluciéon amortiguadora genérica se tiene que:

AH + H50O = A~ + H30"
concentracién concentracién T
inicial del inicial del
acido - x anion de la

sal + x

siendo la constante de este equilibrio:

K [[H30+][A]

[HA} :| equilibrio

y dado que = debe ser muy pequena pueden hacerse las siguientes aproximacio-
nes:

= [HA]= concentracién inicial del acido - © &~ [H Alinicial
= [A7]= concentracién inicial del anién salino + = & [A™ |inicial

resultando:

[HA} inicial
[A~ linicial

[HA]inicial

H;0M] = K, L2 Alinicial
[ 8 ] [A_]inicial

pH = —log(K,) — log

que escrita de la siguiente manera se conoce como la ecuacién de Henderson-

Hasselbalch:

pK, = —log(K,) + log (7.6)

refiriéndose a la base conjugada A~ derivada del dcido HA.

Generalmente cuando se elabora una disolucién tampén se hace coincidir la
concentracion del anién del acido y la del propio dcido, simplificando la anterior
ecuacién pH = p(K,). Por ejemplo el pH de la sangre se mantiene constante
gracias a la accién de varios pares acido-base conjugados entre los que destacan
H,PO; — HPO;™ y Hy,CO3 — HCOj , que consultada la tabla(7.2) se deduce
que el primer par constituye un tampén de pH = —1g6,2-107% = 7,2 y el
segundo de pH = —1g4,3-1077 = 6, 36.
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7.2.6. Indicadores y valoraciones acido-base.

Para identificar acidos y bases se utilizan los indicadores que son &acidos
débiles, que tienen la propiedad particular de que su base conjugada tiene un
color diferente.

Si se disuelve el indicador en agua se establece el equilibrio entre el par
conjugado acido-base

HIn+ HyO = In~ + HsO"

que tendrd el color propio del dcido puesto que [In~] << [HIn].

Cuadro 7.5: Propiedades de algunos indicadores.

pK, intervalo de pH eficaz color
forma acida forma bésica

Violeta de metilo 1,6 0,0-3,0 amarillo violeta

Naranja de metilo 4,2 2,1-4.4 rojo amarillo

Rojo de metilo 5,0 4,2-6,2 rojo amarillo
Azul de bromotimol 7,1 7,0-7,8 amarillo azul
Azul de timol 8,2 7,9-9.4 amarillo azul
Fenolftaleina 9,5 8,3-10 incoloro rojo
Amarillo de alizarina 11,0 10,1-12,1 amarillo rojo

Cuando se vierte un acido a una disolucién indicadora aumenta la concen-
tracién de iones hidronio derivada de la disociacién del acido y por este motivo
el equilibrio del indicador se ve modificado de modo que se desplaza hacia la
izquierda, aumentando la concentracion del dcido del indicador frente a la de
su base conjugada, la nueva disolucién toma el color del dcido indicador. Si se
hubiera vertido una base, la concentracién de hidronio habria disminuido, el
equilibrio del indicador se desplazaria hacia la derecha, aumentando la concen-
tracién de la base conjugada del indicador y el color de la nueva disoluciéon seria
el correspondiente al de la base conjugada del indicador.

El cambio de color se produce cuando la concentracion del dcido y base con-
jugada del indicador son iguales, es decir cuando el pH coincide con pK, del
indicador, por ejemplo la fenolftaleina tiene un pK, = 9,5 y por ello identi-
ficard cuando el pH de una disolucién varie en torno a ese pH. En el caso de
querer utilizar un indicador que indique los cambios de pH desde 1 hasta 14
tendréd que ser el llamado universal que es una mezcla de indicadores.

También se utiliza el papel indicador que estd impregnado con un indicador
universal, y si se desea ser mas preciso se usa el instrumento pH-metro.

Para determinar la concentracién de un acido o de una base se hace uso de la
neutralizacion junto a un indicador y midiendo los volimenes de las disoluciones,
procedimiento que recibe el nombre de valoracién.

Una disolucién acida de concentracién desconocida puede ser valorada con
una base, de forma que cuando se haya anadido la cantidad necesaria de base
para que sea completa la reaccién con el acido se dice que se ha alcanzado el
punto de equivalencia.



7.3. DEFINICIONES DE ACIDOS Y BASES 163

Si el acido es fuerte y se valora con una base fuerte el punto de equivalencia
coincide con el punto de neutralidad, es decir cuando se ha hecho reaccionar todo
el acido la disolucion es neutra. Lo mismo sucede si se valora una disolucién de
una base fuerte con un acido fuerte.

Por ejemplo se tienen 50 ml de una disolucién desconocida de HCl y se va a
proceder a su valoracién mediante hidréxido de sodio anadiendo a la disolucién
inicial un indicador como fenolftaleina, azul de bromotimol o rojo de metilo,
puesto que en el punto de equivalencia la disolucién es neutra, de pH 7.

Ejemplo 8 Se wvalora 100 ml de una disolucién de hidrdézido de potasio
con clorhidrico 0,1 mol/l, ddndose el punto de equivalencia cuando se han
anadido 25 ml del dcido scual es la concentracion de la base?

En el punto de equivalencia, que coincide con el punto de neutralidad al
ser una base y dcido fuertes, la cantidad de dcido es 0,1mol/1*25ml, es
decir 2,5 - 1073 mol, que habrd reaccionado con la misma cantidad de la
base, siendo por tanto la concentracion de la disolucion bdsica de 0,025

mol/l.

Cuando la disolucién a valorar es la de un acido débil o de una base débil, el
punto de equivalencia no coincide con el de neutralidad. Por ejemplo si se trata
de valorar una disoluciéon de amoniaco con clorhidrico, en el punto de equivalen-
cia, todo el clorhidrico anadido habra reaccionado con el amoniaco presente en
la disolucién, pero sin embargo como ha aparecido la base conjugada amonio,
la disolucién es acida ya que el ién amonio cederd protones a la disolucién para
formar amoniaco y llegar al equilibrio, en este caso la fenolftaleina no es un buen
indicador para esta valoracién.

Esta tltima situacién se repite cuando se intenta realizar valoraciones de
disoluciones dcidas débiles con bases fuertes, y cuando se intenta valorar diso-
luciones de acidos fuertes o bases fuertes con bases o dcidos débiles.

7.3. Definiciones de acidos y bases

Boyle (1663): Acidos son sustancias que colorean de rojo a determinados
pigmentos vegetales de color azul, disuelven el marmol y separan azufre de
determinados compuestos(NaaS3) y bases aquellas que tienen sabor a lejia o
jabén, que neutralizan a los acidos.

Lavoisier (1779): Condicioné el cardcter acido con la presencia de oxigeno
en el compuesto, ya que determinados 6xidos de los no metales producian diso-
luciones acidas.

Liebig (1810): Los acidos son sustancias que contienen hidrégeno sustituible
por metales, debido a que los 4cidos diluidos dan origen al desprendimiento de
hidrégeno con muchos metales.

Arrhenius (1883): Acido es una sustancia que genera iones H* cuando se
disuelve en agua, y una base es una sustancia que genera iones OH ~ cuando se
disuelve en agua. Esta definicién relaciona necesariamente los dcidos y bases con
que en su molécula contengan los &tomos que generan los iones que desprenden
cuando se disuelven en agua, ejemplos:

HOl+HQO—>CZ_+H++HQO
N(L(OH)+HQO—>N(L++OH_+HQO
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Esta definicién justifica las reacciones de neutralizacion:
HCl+ Na(OH) + HyO — Cl™ + H30" + Na"OH™ — Cl™ + Na*2H,0

Bronsted-Lowry (1923): Acido es una sustancia que cede protones y base
es la que acepta protones, ejemplos:

NHs;+ H,O = NHf + OH™

En este caso la base amoniaco no necesita tener grupos OH para cederlos al agua,
sin embargo captan un protén del agua, segin esto el amoniaco es una base y
el agua un acido. Si revisamos de nuevo la disolucién del cloruro de hidrégeno
en agua, dentro de esta definicién el agua se comporta como base al aceptar el
protén del dcido. El agua se comporta como base frente a un dcido fuerte y como
un acido frente a una base fuerte. Este comportamiento dual recibe el nombre
de sustancias anfipréticas o anféteras. Ademads esto confirma que la acidez o
basicidad es una propiedad funcional y no de estado En la siguiente reaccién es
facil adivinar el acido y la base al neutralizarse para formar una sal, pero en
este caso no esta presente el agua:

HCl(g) + NHs(g) = NHy + CL™ — NH,Cl(s)

El cloruro de hidrégeno cede un protén al amoniaco, y forman los iones cloruro y
amonio, dando lugar a un sélido de color blanco que es la sal cloruro de amonio.
Vemos que la definiciéon de dcido y base de Bronsted y Lowry no implica la
presencia de agua.

Lewis (1935): Un 4cido es una sustancia que acepta un par de electrones
y base aquella sustancia que cede un par de electrones solitarios o no enlazan-
tes. Esta definicién no implica que un écido deba contener dtomos de H en su
molécula, un ejemplo muy conocido es la disoluciéon de diéxido de carbono en
agua que le confiere propiedades acidas:

COs(g) + 2H20(1) = HCOj3 (ac) + H30™ (ac)

para analizar esta situacién escribamos las estructuras de Lewis de ambas molécu-
las:

0=c=o0+"9 ", "
B B H H
- _
|
- ‘?| B + H30™"
O = C - O]

la molécula de agua cede un par no enlazante al carbono de la molécula
de didxido, y al aumentar la carga negativa entorno al oxigeno, uno de los
hidrégenos queda con otra molécula de agua gracias al puente de hidrégeno,
formando el ién hidronio.
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7.4. Obtencién de acidos y bases

7.4.1. Acido nitrico

Industrialmente se obtiene este acido a partir del amoniaco por el procedi-
miento de Ostwald (1853-1942), el primer paso es obtener monéxido de nitrégeno
haciendo pasar una mezcla de amoniaco y oxigeno por una malla de platino y
rodio (catalizador) calentada a 900°C por medio de una corriente eléctrica:

Pt+Rh900°
() ———

AN H;(g) + 50, % ANO(g) + 6H,0(g)  AH® = —906kJ

reaccién que por ser exotérmica suministra la energia suficiente para mantener
la temperatura del catalizador.

El segundo paso es hacer reaccionar el mondxido de nitrégeno con un exceso
de oxigeno para formar diéxido de nitrégeno:

2NO(g) + O2(g) — 2NO2(g)

gas que se hace pasar por agua, el tercer paso, para dar lugar a la reaccion
siguiente, donde reaparece el monéxido de nitrégeno que se recicla en el proceso:

3NOs(g) + HyO(l) — 2HNO3(ac) + NO(g)

Esta disolucién acuosa de dcido nitrico contiene monéxido y didxido de nitrégeno
disueltos que son arrastrados por corrientes de aire y reciclados. Y la disolucién
final se comercializa como «acido nitrico concentrado» cuya concentraciéon es
16 M o del 68% de 4cido nitrico en masa. Es incoloro, pero si le da la luz se
descompone formando diéxido de nitrégeno y adquiere un color amarillo.

7.4.2. Acido sulfirico.

La obtencion industrial de este acido abarca tres etapas, la primera es la
combustién del azufre o de un sulfuro metalico en aire para dar lugar a didéxido
de azufre:

S(s) + O2(g) — SO2(9) CuS(s) + O2(g) — Cu(s) + SO2(g)

el segundo paso consiste en calentar a 400°C este diéxido en presencia de oxigeno
y platino finamente dividido o de pentéxido de vanadio V505, y formar el tridxi-
do de azufre (proceso de contacto):

Pt 400°C
_

250, (g) + Oa(g) 250s(g)

y finalmente se anade el trioxido de azufre y agua, en la misma proporcién y a
velocidad controlada, a 4cido sulfirico de concentracién 98 %, de manera que la
concentracion del dcido permanezca constante, siendo la reaccién global:

SOg(g) + HQO(Z) — HQSO4(CLC)

esta disolucién se comercializa como 4cido sulfirico concentrado. Si no se anadie-
ra agua se formarian una serie de acidos polisulfuricos:

H3S504(ac) + SO3(g) — H2S5207
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7.4.3. Amoniaco

El amoniaco se obtiene mediante el proceso de Haber (quimico alemdn) en
una reaccion de formacién, a partir de los gases nitrégeno e hidrégeno, segtn la
reaccion:

Na(g) +3H2(g) = 2NH3(g) AH = —22,3 Kcal

que segun el principio de Le Chatelier se ve optimizada la formacién a baja
temperatura por favorecer la reaccién exotérmica y a alta presiéon por favorecer
la disminucién de la presién parcial de los gases; las condiciones mas adecuadas
son 300°C y 1000 atm, siendo entonces el rendimiento del 92,5 %; la velocidad
de esta reaccién se aumenta con el uso de catalizadores como hierro y aluminio.

7.5. Ejercicios

1. Escribe la reaccién de los siguientes acidos con agua: HNQOs, H3POy,
HCIO, HySOy4, HF.

2. El i6n hidruro H~ y el ién 6xido O?~ son bases fuertes en agua, escribe
las reacciones ajustadas del LiH, CaHs, LisO y CaO con el agua.

3. Se neutralizan 250 ml de una disolucién 1 M de HCI con 500 ml de
una disolucién 0,5 M de NaOH, calcula la concentracién de NaCl en
la disolucién resultante. (Solucién: 0,33 mol/1)

4. Escribe las ecuaciones de ionizacién de los siguientes acidos en disolucion
acuosa indicando qué reactivos y productos son acidos y cuales bases:
HCl, CH300.H, HCIO,, H2SO04, HCIO, NH}, H50.

5. Escribe las bases conjugadas de los siguientes dcidos: HF', HNOs, HC1Oy,
H>0, H;0T.

6. Escribe los dcidos conjugados de las siguientes bases: NHs, OH~, H50.

7. Escribe las ecuaciones ajustadas de la reaccién de las siguientes sales con
agua, cloruro de sodio, hipoclorito de sodio y cloruro de amonio. Indica si
las disoluciones resultantes son acidas, basicas o neutras.

8. Calcula el volumen de una disolucién 0,100 mol/l de HC! necesario pa-
ra reaccionar completamente con 5 g de hidréxido de calcio Ca(OH)s.
(Solucién: 1,35 1)

9. Calcula el volumen de una disolucién 0,115 mol/l de KOH necesario para
reaccionar completamente con 100 ml de una disolucién 0,211 M de HF.
(Solucién: 183,5 ml)
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10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.

21.

22.

23.

i Por qué factor cambia la concentracién de i6én hidronio cuando el pH
varfa en dos unidades? ;jy la concentracién de ién hidréxido? (Solucién:
100)

;,Cémo varia el pH del agua pura al anadir cada una de las siguientes sus-
tancias por separado: HCN, HCIl, NaCN, NaCl, NH,Cl, NH3, NaClO,
NasS y NaCO3?

Calcula el pH de las siguientes disoluciones: a) HC! 0,235 M (mol/1), b)
NaOH 0,150 M. (Solucién: a) 0,63, b) 13,18)

Calcula el pH en cada una de la siguientes disoluciones: a) 0,010 M en
HCI, b) 0,010 M en NaOH, ¢)107* M en Ca(OH),. (Solucién: a) 2, b)
12 ¢) 10,3)

Halla el pH y elpOH de cada una de las siguientes disoluciones: a) 0,250
moles de HNO3 en 0,250 1 de disolucién, b) 0,110 M en KNOs, ¢) 0,010
moles de NaOH en 0,100 1 de disolucién. (Solucién: a) pH=0, pOH=14,
b) pH=pOH=7, ¢) pH=13, pOH=1)

Calcula la concentraciéon de iones y el pH de la siguiente disolucién de
electrélito fuerte: 5,15 g de HC1O, (M=100,46 g/mol) en 0,250 1 de una
disolucién acuosa de HClO4 0,150 M. (Solucién: [H3O01] = [ClO;] =
0, 355 mol /1, pH=0,45)

Calcula la concentracion de iones y el pH de la siguiente disolucién de
electrélito fuerte: 1,65 g de Ba(OH )2 (M=171,36 g/mol) a una mezcla de
47,6 ml de disolucién acuosa de Ba(OH )2 0,0562 M y 23,2 ml de Ba(OH )4
0,100 M. (Solucién: [Ba**]=0,206 mol/1, [OH~]=0,416 mol/l, pH=13,62)

Calcula la concentracién de una disolucién de amoniaco que tenga un
pH=11,111, sabiendo que K; = 1,81 - 10~5 mol/I. (Solucién: 0,095)

Calcula las concentraciones de hidronio, fluoruro y acido fluorhidrico en
una disolucién 0,010 mol/l en HF, K, = 3,5-10~* mol/l. (Solucién:
[H307] = [F~]=1,7-10"3 mol/l, [H F]=8,3-10~% mol/1)

Calcula la concentracién de hidronio en una disolucién 0,010 M en &cido
cidnico HONO, K, = 2,2-10~* mol/l. (Solucién: 1,38-10~2 mol/1)

Calcula la constante de disociacién del cianhidrico HC'N si en una disolu-
cién 0,025 mol/1 el grado de disociacién es 1,4-107%. (Solucién: 4,9-1071°
mol /1)

Calcula el pH de 1 1 de disolucién que contiene 2,48 ¢ de NH3 (K;, =
1,81 -107° mol/l; M=17,031 g/mol). (Solucién: 11,2)

Calcula el grado de disociacién a del amonfaco en una disolucién 1,0-1072
mol/l. (Solucién: 0,04)

Calcula la constante de ionizacién del 4dcido acético, sabiendo que al disol-
ver 2,35 - 1072 mol de HCH3COO en 0,250 1 de agua el pH resultante es
3,40. (Solucién: 1,77-10~° mol/1)
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. Calcula el pH y pK, de una disolucién 1072 M de un 4cido monoprético
que estd ionizado al 3,41 %. (Solucién: pH=4,5 pK,=6)

Calcula para cada una de las siguientes disoluciones de dcido benzoico
(K, = 6,4-107° a 25°C en disolucién acuosa) el grado de disociacién y el
pH: a) 0,100 M y b) 0,030 M. (Solucién: a) «=0,0253 pH=2,6 b) a=0,046
pH=2.,86)

Los musculos suelen doler después de un intenso ejercicio fisico debido a la
formacién de écido lactico (K, = 8,4-107% mol/1) a una velocidad mayor
con la que se metaboliza en COy y HyO. Calcula el pH del fluido muscular
cuando la concentracién de dcido lactico es de 1,0- 1073 mol/l. (Solucién:
3,2)

Calcula el pH de una disolucién preparada por adicién de 25 ml de KOH
0,10 M a 50 ml de HNOs3 0,080 M. (Solucién: 2,7)

El pH de una disolucién de dcido hipocloroso HCIO 0,10 M es 4,2, calcula
el valor de pK, para este dcido. (Solucién: 7,4)

Calcula el pH de una disolucién acuosa 0,0050 M en KF (K,(HF) =
3,5-107* mol/1). (Solucién: 7,58)

Calcula el pH de una disolucién 0,02 M en N H,Cl (K,(NH3) = 1,81-1075
mol/1). (Solucién: 5,48)

Calcula el pH de una disolucién de 25 ml de HCI 0,100 M al anadir 50
ml de NaOH 0,100 M en porciones sucesivas de 5 ml (suponiendo que los
volimenes son aditivos).

Calcula el pH en el punto de equivalencia de una disolucién de 25 ml
de amonfaco (K, = 1,81 - 107° mol/1) 0,100 M a la que se aiiade una
disolucién de HC'1 0,100 M en porciones sucesivas de 5 ml. ; Qué indicador
serfa conveniente usar en esta valoracién?
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7.6.

PAU: Problemas y cuestiones

Problemas

1.

Un determinado 4cido orgénico monoprético estd disociado un 2,5% en
disolucién acuosa 0,2 molar. Calcula:

a) su constante de disociacién.

b) el grado de disociacién en una disolucién 0,05 molar.

¢) ;cémo varfa el grado de disociacién de un acido débil con la concen-
tracion?

d) jcémo varia la constante de disociacién?

. Calcula el pH de cada una de las siguientes disoluciones:

a) 0,01 M de 4cido clohidrico;

b) 0,001 M de hidréxido de sodio;
¢) 0,1 M de hidréxido de bario;
d) 0,01 M de 4cido acético.

Datos: K, del dcido acético = 1,810

Disponemos de un vaso que contiene 100 ml de disolucién 0,15 M de KOH
(base fuerte) y otro vaso que contiene 100 ml de disolucién 0,15 M de N H3
(Kp=1,8-107%)

a) Calcule el pH y la concentracién de todas las especies presentes en el
equilibrio en ambas disoluciones.

b) Escriba las reacciones de neutralizacién de ambas bases con dcido
clorhidrico (HCI). Calcule el volumen de disolucién 0,45 M de HCl
necesario para neutralizar cada una de las disoluciones de KOH y
NH;.

Datos: masas atémicas.- K=39; H=1; O=16; N=14; C1=35,5.

En el laboratorio se preparé una disolucion acido yédico, H 103, disolvien-
do 3,568 g de este acido en 150 mL de agua. Teniendo en cuenta que el
pH de la disolucién resultante fue de 1,06 calcule:
a) la constante de disociacién, K, del dcido.
b) el grado de disociacién del dcido.
¢) Si tras llegar al equilibrio, se anaden 1,256 g de HIO3, jcual serd el
pH de la disoluciéon resultante?

Datos: masas atémicas.- H=1; O=16 1=127.

Se dispone de 80 mL de una disolucién 0,15 M de acido clorhidrico, di-
solucion A, y de 100 mL de otra disolucién 0,1 M de hidréxido de sodio,
disolucién B. Se desa saber:

a) El pH de la disolucién A.
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b) El pH de la disolucién B.

¢) Sise mezclan ambas disoluciones, cuénto valdrd el pH de la disolucién
resultante.

La constante de ionizacién del dcido férmico (HCOOH) es de 1/77 - 10~4.
Calcular:

a) El pH de la disolucién formada al disolver 0’025 g de dcido férmico
en 500 mL de agua.

b) El pH de la disolucién resultante al anadir 50 mL de acido clorhidrico
0’02 M a 0’1 L de la disolucién anterior.

Datos: Masas atémicas: H:1; C:12; O:16.
Se disuelven 1’83 g de acido benzbdico Cs HsCOOH en 500 ml de agua:

a) calcula el pH de la disolucién anterior,

b) se hacen reaccionar 15 ml de la disolucién anterior con 9 ml de una di-
solucién de NaOH 0’05M. Explica si la disolucién resultante serd dci-
da, béasica o neutra.

Datos.- K,(C¢Hs;COOH) = 6’4 -107°. Masas atémicas: H:1, C:12, O:16.

En el laboratorio se tienen dos recipientes, uno de ellos contiene 150 mL
de HC1 0,25 M y el otro 150 mL de acido acético CHs — COOH 0,25 M.

a) Razonar cual de las dos disoluciones es més acida
b) Calcular el pH de cada una de las disoluciones

¢) Calcular el volumen de agua que debe anadirse a la disolucién mas
acida para que el pH de las dos sea el mismo.
Dato: K,(CH; — COOH) =1,8-107°

El 4cido acetilsalicilico, C9HgOy, es el componente activo de la aspirina.
Al disolver 0,523 g de acido acetilsalicilico en 0,05 litros de agua, el pH
final de la disolucién resulta ser 3,36. Calcula:

a) la constante de acidez del dcido acetilsalicilico,

b) si a la disolucién anterior se le anaden 10~° moles de HCI, ;cual
sera el pH de la disolucién final?

Datos: Masas atémicas: H=1; C=12; O=16.

Las disoluciones de dcido férmico (dcido metandico, HCOOH) pueden
producir dolorosas quemaduras en la piel; de hecho, algunas hormigas
(" formica”) utilizan este dcido en sus mecanismos de defensa. se dispone
de 250 ml de una disolucién de acido metandico que contiene 1,15 g de
este acido.

a) Calcula el pH de esta disolucidn.

b) Si a9 ml de la disolucién anterior se le anaden 6 ml de una disolu-
cién de NaOH 0,15 M, explica si la disolucién resultante serd dcida,
neutra o bésica.

Datos: K, (4cido férmico)=2-10"%. Masas atémicas: H: 1, C: 12, O:16.
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11. Se dispone en el laboratorio de una disolucién de &cido nitrico, HNOsg,
del 36 % de riqueza y 1,18 kg/L de densidad. Teniendo en cuenta que el
acido nitrico es un acido fuerte, calcula:

a) La molaridad de la disolucién de HNOj inicial (1).

b) El pH de la disolucién resultante de anadir 5 mL de la disolucién de
HNOs inicial a 600 mL de agua (0,5).

c¢) El pH de la disolucién resultante de mezclar 125 mL de la disolucién
de HNOj3 del apartado anterior (b) con 175 mL de una disolucién
de NaOH de concentracién 0,075 M (0,5).

12. Una disolucién de dcido nitroso, H N Oz, tiene un pH de 2,5. Calcula: (0,5
cada apartado)
a) La concentracién de dcido nitroso inicial.
b) La concentracién de dcido nitroso en el equilibrio.

¢) El grado de disociacién del dcido nitroso en estas condiciones, expre-
sado en porcentaje.

d) Sia 10 mL de la disolucién anterior se le afiaden 5 mL de una disolu-
cién de hidréxido de sodio 0,10 M, razona si la disolucién resultante
serd acida, neutra o bésica

DATO: Constante de acidez del &cido nitroso , K, = 4,5 - 1074
13. Al disolver 6,15 g de acido benzoico, CsHsCOOH, en 600 mL de agua el

pH de la disolucién resultante es 2,64. Calcula:
a) La constante de acidez del dcido benzoico. (1,2)

b) Sia 5 mL de la disolucién anterior se le anaden 4,2 mL de una diso-
lucién de hidréxido de sodio 0,1 M, razona si la disolucién resultante
serd 4cida, neutra o bésica. (0,8)

Datos.- Masas atémicas: H: 1; C: 12; O: 16.

14. El 4cido fluorhidrico, H F'(ac), es un dcido débil siendo una de sus aplica-
ciones mas importantes la capacidad de atacar el vidrio. Su equilibrio de
disociacion viene dado por:

HF(ac) <+ F~(ac) + H (ac) K, = 6,6-1074
Si 0,125 g de HF se disuelven en 250 mL de agua, calcula:

a) El pH de la disolucién resultante. (0,8)
b) El grado de disociacién del acido en estas condiciones. (0,4)
¢) El volumen de una disolucién 0,25 M de NaOH que debe afniadirse a
100 mL de la disolucién anterior para reaccionar completamente con
el HF.
Datos.- Masas atémicas: H: 1; F: 19.

15.  a) Calcula el grado de disociacién (%) de una disolucién de dcido mo-
noprético acetilsalicilico (aspirina). (0,6 puntos)
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b) Calcula el grado de disociacién (%) del dcido acetilsalicilico en con-
centracion 0,02 M en el jugo gastrico de un paciente cuyo pH del jugo
géstrico es 1,00. (0,6 puntos)

¢) El acetilsalicilato, base conjugada del dcido acetilsalicilico, es un pre-
parado farmacéutico que se usa por via subdérmica. Calcula el por-
centaje de acetilsalicilato que hay en un vial que contiene una diso-
lucién preparada a partir de 0,0001 moles de acetilsalicilato en 5 mL
de agua. (0,8 puntos)

Datos: K, (4cido acetilsalicilico) = 3,0-107%; K, = 10714
16. El acido lactico C3HgO3 es un acido monoprotico débil que estd presente

en la leche agria como resultado del metabolismo de ciertas bacterias. Se
sabe que una disoluciéon 0,10 M de acido lactico tiene un pH de 2,44.

a) Calcula la K, del 4cido lactico. (0,5 puntos)

b) Calcula el pH de una disolucién que contiene 56 mg de dcido lactico
disueltos en 250 mL de agua. (0,7 puntos)

¢) ¢Cudntos mL de una disolucién de 0,115 M de NaOH se requieren
para reaccionar completamente con los moles de acido de la disoluciéon
anterior? (0,8 puntos)

Datos: Masas atomicas: H: 1; C: 12; O: 16.

17. El acido benzoico, Ce HsCOOH, es un acido monoprotico débil que se
utiliza como conservante (E-210) en alimentacién. Se dispone de 250 ml
de una disolucién de acido benzoico que contiene 3,05 g de este acido.

a) Calcula el pH de esta disolucién. (1,2 puntos)

b) Calcula el pH de la disolucién resultante cuando se anaden 90 ml
de agua destilada a 10 ml de la disolucién de dcido benzoico. (0,8
puntos)

Datos: Masas atémicas: H =1 ; C =12 ; O = 16; K,(CsHsCOOH) =
6,4-107° ; K, =1,0-10714.

Cuestiones

1. a) Segun la definicién de Bronsted, el i6n HCO3 jes un dcido o una
base?
b) Una disolucién acuosa de hidrégeno carbonato de sodio ;tiene pH
mayor o menor que 77

¢) Escribe las reacciones que tienen lugar al afiadir un exceso de dcido
clorhidrico a una disolucién acuosa de hidrégeno carbonato de sodio?

2. Escribe y ajusta las reacciones que tienen lugar en el proceso de obtenciéon
del acido nitrico a partir del amoniaco jen cual de ellas es necesario utilizar
un catalizador? ;Cual es el motivo?

3. Escribe y ajusta las reacciones quimicas correspondientes a la obtencién
del acido nitrico a partir de amoniaco.
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4. Razona cuales de las siguientes frases son verdaderas y cuales son falsas,
referidas a una disolucién diluida de un dcido fuerte (HX). En el caso de
que sean falsas reescribelas correctamente.

a) Hay especies X ~, HT y HX en concentraciones apreciables.
b) Hay HX en mayor proporcién que X~ y HT
¢) La concentracién de protones es mucho mayor que la de aniones.

5. Se dispone en el laboratorio de disoluciones acuosas 0,1 M de las siguientes
sustancias: NaNQOs, HySO4, KOH, CH3COOH y NH,CI. Responde
razonadamente:

a) Ordene las disoluciones por orden creciente de pH.

b) Si mezclamos 50 mL de la disolucién 0,1 M de CH3COOH con 50 mL
de la disolucién 0,1 M de KOH, indique si la disolucién resultante
serd acida, basica o neutra.

6. Uno de los problemas ambientales de los paises industrializados es el de la
lluvia acida.
a) explique a qué se debe este fendmeno.
b) escriba al menos dos de los las reacciones quimicas que tienen lugar
en la atmésfera para que se produzca este fendmeno.
7. De las siguientes parejas de compuestos indique razonadamente:
a) {Qué dcido es més fuerte: el dcido acético (CHsCOOH) o el 4cido
férmico (HCOOH)?

b) ;Qué &cido es méas fuerte: el dcido fluorhidrico (HF) o el 4cido
clorhidrico (HC1)?

¢) ;Qué base es mds fuerte: el ién acetato o el i6n férmiato?
Datos: K, (4cido acético)= 1,8-107°; K, (4cido férmico)= 2-10~%; K, (4ci-
do fluorhidrico)= 7,8-107%; K,,= 1014,

8. a) ;Cual es la diferencia fundamental del concepto dcido-base segin la

teoria de Arrhenius y de Bronsted-Lowry?

b) Dados los siguientes dcidos:
HC1O4 (4cido fuerte)
HF(K,)=7-10"%
HCIO(K,) = 3,2-1078
Escriba las bases conjugadas respectivas.

¢) Ordene, razonandolo, las bases conjugadas del apartado B segiin su

fuerza como bases.

9. Indica razonadamente si las siguientes disoluciones acuosas son &acidas,
bésicas o neutras:
a) HCI en concentracién 0,01 M y NaOH en concentracién 0,02 M.

b) CH3COOH en concentracién 0,01 M y NaOH en concentracién 0,01
M.
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¢) CH3COONa en concentracién 0,01 M.
Nota: tener en cuenta que el acido acético es un acido débil.

10. En cada uno de los siguientes apartados, razona si la disolucién resultante,
de mezclar las disoluciones que se indican, serd acida, basica o neutra:

a
b
c
d

) 25 ml de CH3COOH 0,1 M + 25 ml de NaOH 0,1 M
) 25 ml de HC! 0,1 M + 25 ml de NaOH 0,1 M

) 25 ml de NaCl 0,1 M + 25 ml de CH3COONa 0,1 M
) 25 ml de HCI1 0,1 M + 25 ml de NH5 0,1 M

11. Explica por qué la lluvia sélo se considera acida cuando su pH es igual
o menor de 5. jCuales son los contaminantes quimicos implicados en la
lluvia acida y cuales sus fuentes emisoras?. Explica los efectos nocivos y
beneficiosos del ozono para la vida en la tierra.

12. Las constantes de disociacién acida del acido acético, CH3sCOOH, y del
4cido hipocloroso, HCIO, son respectivamente 1,8 - 107° y 3,0 - 1078,
respectivamente. Contesta razonadamente las siguientes cuestiones:

a) ({Cual de los dos 4cidos es més fuerte? (0,7 puntos)

b) ;Cual es la base mds fuerte: el i6n acetato o el hipoclorito? (0,7
puntos)

¢) se mezclan volimenes iguales de una disolucién de dcido acético y
otra de hipoclorito, ambas de la misma concentracién. deduce si la
disolucidn resultante serd acida, neutra o bésica. (0,6 puntos).

Datos: K, = 110714



Capitulo 8

Equilibrio redox

8.1. Reacciones redox

El término oxidacién se introdujo cuando Lavoisier demostré que en todos
los procesos de combustion se consumia oxigeno. El término reduccién se uti-
liz6 para describir los procesos de transformacién de un éxido metdlico a metal,
lo que llevd a considerarlo como proceso opuesto al de oxidacion.

Si se analiza los procesos de combustién de sodio y magnesio en oxigeno puro
o en cloro, se demuestra la cesién y aceptacion de electrones:

Na-+ -Cl| — Nat : Cl =

igual ocurrira en el proceso de formacién del 6xido de sodio donde dos electrones
son aceptados por el oxigeno y cedidos por dos dtomos de sodio, y en la formacién
del 6xido de magnesio, dos electrones del atomo metélico son cedidos al oxigeno.

La terminologia que se utiliza en los procesos de reduccién y oxidacion (re-
dox) es la siguiente:

Oxidacién = cesién de electrones
Reduccién = aceptacion de electrones
Proceso redox = desplazamiento de electrones
Sustancia oxidante = sustancia que acepta e~
Sustancia reductora = sustancia que cede e~
Sustancia oxidada = sustancia que cede e~
Sustancia reducida = sustancia que acepta e~

Cualquier proceso redox puede dividirse en dos semireacciones, una de oxi-
dacién y otra de reduccién, que en el ejemplo de formacién del cloruro de sodio
serian:

semireaccién de reduccién  Cly + 2e~ — 2C1~ el Cl se reduce, es el oxidante
semireaccién de oxidaciéon ~ Na — Nat + e~ el Na se oxida, es el reductor

175
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8.1.1. Estado de oxidacion

El estado de oxidacion es la medida del alcance de la oxidacién de un ele-
mento en sus compuestos, es un numero o indice que coincide con la carga que
tendria si se asignaran los electrones de cada enlace al elemento méas electrone-
gativo, segun las reglas siguientes:

1. un elemento en cualquiera de sus variedades alotrépicas tiene de indice de
oxidacién cero,

2. el F es elemento mas electronegativo y su indice de oxidacion es -1 en
todos sus compuestos,

3. el O tiene normalmente un indice de oxidacién de -2 en sus compuestos
excepto en:

a) cuando se combina con el F, que es de 42,

b) cuando se combina como ién peréxido —O — O—2~, donde es -1.

4. el resto de los halégenos tienen -1 excepto cuando se combinan con un
elemento mas electronegativo, el O y otros halégenos,

5. el H normalmente tiene +1 excepto en los hidruros metélicos que es -1.

6. la suma de los indices de oxidacién de los elementos que forman un com-
puesto debe ser cero.

De la definicion de estado de oxidacion se deduce que cuando una especie se
oxida aumenta este niimero de oxidacién de alguno de sus dtomos y al reducirse
disminuye dicho indice de oxidacién.

8.1.2. Los halégenos como agentes oxidantes

En una disolucién incolora de bromuro de sodio al hacer burbujear gas cloro
se produce un cambio de color a naranja rojizo, debido a la aparicién del bromo:

Cls(g) + 2Na™ (ac) + 2Br~ (ac) = 201~ (ac) + 2Na™ (ac) + Bra(l)

es evidente que el gas cloro se ha reducido, su estado de oxidacién pasa de ser 0
a -1; por contra el i6n bromuro se oxida ya que su indice de oxidacién pasa de
-1 a 0. El cloro es un oxidante més enérgico que el bromo, y las semireacciones
serian:

semireaccion de reduccién  Cls 4+ 2e~ — 2C1~ el Cl se reduce, es el oxidante
semireaccién de oxidacién 2Br~ — Bro 4+ 2e~ el Br~ se oxida, es el reductor

Si en la reaccién anterior se sustituye el bromuro por yoduro de potasio
que también es una disolucién incolora se produce una coloracién parda por la
aparicién de iodo cuando se hace burbujear gas cloro:

Cly(g) + 2K (ac) + 21 (ac) = 2C1~ (ac) + 2K " (ac) + I1(s)

de nuevo se hace evidente que el cloro es un oxidante mas enérgico que el iodo,
ya que el i6n yoduro es oxidado a yodo.
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El fldor es maés electronegativo y mas oxidante que el cloro, el cloro es mas
electronegativo y més oxidante que el bromo y como el bromo es mas electro-
negativo que el yodo es de esperar que sea més oxidante también.

Puede establecerse un orden de mayor a menor oxidante: F, Cl, Br y I.

Fy+2e =2F
Cly +2e~ =2C1~
Bro +2e~ = 2Br~
I +2e =21

y por el contrario el yodo el mas reductor de la serie y el flior el menos
reductor

8.1.3. Reacciones entre metales

Cuando se introduce un trozo de hierro metélico en una disolucién de sulfato
de cobre, se produce el depdsito de cobre metal, C'u(s) sobre el hierro y va des-
apareciendo el color azul de la disolucién al ir disminuyendo la concentracién de
iones Cu?* (ac), es decir que el cobre se reduce gracias a la sustancia reductora
que es el hierro metal, por lo que el hierro se oxidara a Fe?* (ac). Si se introduce
cobre en una disoluciéon de cloruro de hierro no ocurre nada.

Sin embargo si se introduce el cobre metalico en una disolucién de nitrato de
plata, los iones Ag™(ac) se reducen a Ag(s) que se deposita sobre el cobre que
es el agente reductor oxiddndose a Cu?*. El hierro también es capaz de reducir
a los iones de plata, por tanto el orden de mayor a menor oxidante serd de la
plata al hierro.

Agt +1le” = Ag
Cu’t +2 = Cu
Fe’T + 92~ = Fe

de donde se deduce que el hierro es la especie mas reductora de la serie.

8.1.4. Reacciones de los metales con acidos

Una propiedad ya conocida que tienen los &cidos diluidos es aquella que al
reaccionar con los metales desprenden hidrégeno.

El 4cido clorhidrico ataca al hierro con desprendimiento de gas hidrégeno, las
especies quimicas presentes en la disolucion inicialmente son el hierro metalico, el
i6n hidronio y el ién cloruro, ademas del agua. Cuando reaccionan y se establece
el equilibrio aparecen las especies i6n hierro (II), gas hidrégeno, y permanece
constante la concentracion del ién cloruro y del agua.

Esto sucede debido a que el i6n cloruro no puede reducirse més, el i6n hi-
dronio se reduce H3OT formando gas hidrégeno, el hidrégeno cambia su estado
de oxidacién de +1 a 0, al oxidar al hierro convirtiéndolo en iones de hierro:

Fe(s) + 2H30% (ac) — Fe*t(ac) + 2H50(1) 4+ Ha(g)
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siendo las semireacciones:

Fe(s) = Fe*t + 2~
2H307" +2¢™ = Hy(g) + 2H-0(1)

esto demuestra que el hidronio es mas oxidante que el hierro.

Sin embargo el cobre y la plata permanecen inalterados cuando se sumergen
en acidos diluidos como el clorhidrico, de donde se deduce que el cobre y la plata
son més oxidantes que el i6n hidronio:

AgT +1e” = Ag
Cu?t + 2 = Cu
2H30" +2e~ = Hy(g) + 2H20(1)
Fe?T 42~ = Fe
de nuevo se tiene una escala que refleja el poder oxidante de varias especies
quimicas.

Ajuste de reacciones

El cobre y plata si que reaccionan con acidos fuertes concentrados y diluidos
pero no se desprende hidrégeno ya que los iones hidronio son menos oxidan-
tes que estos metales; normalmente son reacciones dificiles de estudiar y cuyo
conocimiento en algunos casos es insuficiente.

Unas que estdn bien estudiadas son las reacciones del cobre con el acido
nitrico tanto diluido como concentrado, en la primera se desprende mondxido
de nitrégeno y en la segunda diéxido de nitrégeno:

3Cu(s) + 8HNO3(ac) — 3Cu(NO3)2(ac) + 2NO(g) + 4H20(1)
Cu(s) + 4HNO3(l) — Cu(NO3)a(ac) + 2NO02(g) + 2H20(1)

Otro ejemplo es la reaccién del plomo con acido sulftrico concentrado:
Pb(s) + 2H5504(1) = Pb*"(ac) + SO3~ (ac) + SO4(g) + 2H,0(1)
proceso en el que las semireacciones son:
Pb(s) = Pb** + 2¢~
SO3™ 4 2e~ = SOy (sin ajustar)

la primera es la de oxidacién en la que el plomo se oxida al aumentar su estado
de oxidacién de 0 a 42, la segunda es la semireaccién de reduccién en la que el
azufre del i6n sulfato que tiene un estado de oxidaciéon de +6 cambia a +4 en
el diéxido de azufre.

Una vez que se conocen los productos de estas reacciones, la dificultad radica
en su ajuste para lo que se utilizan métodos de ajuste como el ién-electrén que
consiste en los siguientes pasos:

1. Localizar las especies que cambian de estado de oxidacién y escribir las
dos semireacciones.



8.1. REACCIONES REDOX

179

2. Ajustar cada semireaccién por separado procediendo por el orden siguien-

te:

ajustar el nimero de dtomos cuyo estado de oxidaciéon cambia,

ajustar el oxigeno anadiendo moléculas de H>O a uno de los lados de

la ecuacién,

ajustar el hidrégeno afiadiendo iones hidrégeno (H ™),

ajustar la carga anadiendo electrones (el nimero de electrones debe

corresponderse con el cambio en el estado de oxidacién).

3. Multiplicar las dos ecuaciones de forma que el nimero de electrones gana-
dos por una sea igual a los perdidos por la otra. Suma las dos ecuaciones.

4. Si la reaccién se realiza en medio basico, anadir iones hidréxido (OH ™)
a ambos lados hasta neutralizar los iones hidrégeno (H™) convirtiéndolos
en H50.

5. Afadir las especies espectadoras y ajustarlas.

6. Comprobar el ajuste de la reaccién final (nimero de dtomos de cada es-
pecie y carga neta). Comprobar que los coeficientes son lo mds simples
posible.

Ejemplo 1 La reaccion del cobre con dcido nitrico concentrado de la que
se sabe que se obtienen como productos el nitrato de cobre (II), oxido de
nitrégeno (IV) y agua se ajustaria aplicando los pasos anteriores: Cu(s)+
4HN03(Z) — CU(NO3)2(GC) -+ 2N02(g) -+ 2H20(l)

1.

El cobre se oxida y pasa de 0 a +2 mientras que el nitrdgeno se
reduce de +5 en el dcido nitrico a +4 en el didzido de nitrégeno,
por lo que las semirreacciones son:

Cu — Cu?*

NO; — N02

Se ajusta cada semirreaccion por separado:

a) el numero de dtomos cuyo estado de oxzidacion cambia es el
mismo en ambas partes de las semirreacciones,

b) en la segunda reaccion se anade HoO para ajustar el oxigeno:
NO3; — NO2 + H»O,

c) se anaden iones hidrégeno (H) para ajustar el hidrégeno
NO?)_ +2f[Jr — NOo +HQO,

d) se ajusta la carga ariadiendo electrones (el nimero de electrones
debe corresponderse con el cambio en el estado de oxidacion):
Cu — Cut + 2e”

NOj +2HT +1e” — NO;z + H0

Se multiplica la seqgunda ecuacion para que el nimero de electrones
ganados por una sea igual a los perdidos por la otra.

Cu — Cut +2e”

2NOj; +4H' 4+ 2e~ — 2NO2 + 2H20

Se suman las dos ecuaciones:

Cu+2NO; +4H" 4 2¢™ — 2NOz + 2H20 + Cu*t 4 2¢~

Como es una reaccion que se realiza en medio dcido no se anaden
tones hidrézido (OH™ ).
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5. Se anaden iones nitrato en los productos para neutralizar al cation de
cobre y por lo tanto debe incluirse la misma cantidad en los reactivos:
Cu+2NOz +4H' +2¢~ +2NO; — 2NO2+2H>0+ Cu?t +2¢™ +
2NOg

6. Se comprueba el ajuste de la reaccion final en la que los coeficientes
son lo mas simples posible:

Cu+4NOy +4H" — 2NO2 + 2H20 + Cu®t + 2NOy
Cu+4HNO3s — 2NO> +2H>0 + CU(NO;)Q

8.1.5. Fuerza de los medios oxidantes y reductores.

Experiencias como las anteriores permiten establecer una escala cualitativa
relativa de la fuerza oxidante de una especie quimica, que de forma resumida
vendria dada por las vistas hasta aqui:

Fy/F~ Cly/Cl™ Bry/Br~ Agt JAg Iy /I~ Cu*T /CuHT /Hy Fe*T /Fe

el flior es la especie més oxidante, y su forma reducida el anién F'~ la menos
reductora y por el contrario el catién Fe?t es la especie menos oxidante y su
forma oxidada el hierro metal la mas reductora.

Una escala cuantitativa basada en potenciales eléctricos de reduccién viene
dada por tabla (8.1), donde se ha elegido como referencia el par Ht/Hy con
potencial cero, llamado potencial de hidrégeno (pH):

En esta tabla el término E?,; es la fuerza electromotriz o potencial de reduc-
cién que debe aplicarse a una especie quimica para que se reduzca. El potencial
eléctrico estd relacionado con el trabajo hecho para desplazar la carga eléctri-
ca; dado que la carga eléctrica mdvil estd constituida por electrones de valor
negativo, cuando la fuerza electromotriz sea positiva el trabajo serd también
negativo, lo que significa que el propio sistema aporta ese trabajo para sufrir
una reduccién; si por el contrario la fuerza electromotriz es negativa, el trabajo
serd positivo lo que significa que es aportado por los alrededores del sistema.

Es evidente que si invertimos las reacciones de la tabla anterior, el potencial
de reduccién correspondiente cambia de signo y recibe el nombre de potencial
de oxidacién.

El litio es el menos oxidante, pero si se invierte la reaccién y se convierte en
una reaccion de oxidacién se deduce que es el més reductor, y en una situacion
dada se oxidard cediendo electrones a otra especie quimica a la que reducira,
siendo en este caso el potencial de oxidacion positivo:

Li— Lit +e” E%,.=+3,05

La tabla informa de qué especie se reduce con més facilidad que otra, y cuan-
do ambas estan en contacto, la de mayor potencial de reduccién se reducira a
costa de los electrones cedidos por la especie con menor potencial de reduccién,
oxidandose esta ultima. Si se aplica este razonamiento para saber lo que ocu-
rrird si se introduce un ldmina de estano en una disolucién que contiene iones
Pb**, se comprueba al consultar la tabla que el potencial de reduccién es mayor
para los iones de plomo (41,67 V) que para el de los de estano (-0,14 V), por lo
tanto se reduciran los iones de plomo y se oxidard el estano metélico de forma
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Cuadro 8.1: Serie redox

Especie  oxi- reaccién Especie reduc-  E?2,;(V)
dante tora
Muy enérgica Fy+2e —2F~ muy débil +2,87
O3 +2HT +2e~ — Oy +2H50 +2,07
So03~ + 2~  — 2507 +2,05
Aut +em  — Au +1,69
Pb*t 42~  — Pb?t +1,67
MnOy +8H* +5e~ — Mn?T + 4H50 +1,51
Cly+2e~  — 201~ 41,36
Cry0F + 14HT 4+ 6~ — 2073 + THL0 +1,33
Oy +4HT +4e~ — 2H,0 +1,23
Bro 4+2e~ — 2Br~ +1,09
Agt +e” — Ag +0,80
Fe3t e — Fe?t +0,77
Iy+2~ —2I 10,54
Os + 2HsO + de~  — 40H~ 40,40
Cu*t 42~ —=Cu +0,34
AgCl+e~ — Ag+Cl™ +0,22
SO3™ +4H*2e~ — SOy +2H50 +0,17
2HY 4 2¢e~ — H, 0
Fe3t 43¢~ — Fe -0,04
P>t +2¢~ — Pb -0,13
Sn?t 42~ — Sn -0,14
Ni*t £ 2~  — Ni 0,25
Fe?t +2¢~ — Fe -0,44
Cr3t +3¢e~ —=OCr -0,74
Zn*t 42~ = Zn -0,76
9HyO +2e~  — Hy +20H~ 20,83
Cr2t +2¢e~ —=Cr -0,91
Mn?t +2~ — Mn -1,18
AT 43— Al -1,66
Mg*T +e~ — Mg -2,36
Nat 4+e~ — Na -2,71
Ca*’T+e~ —Ca -2,87
Ktte =K 2,93
muy débil Lit+e — Li muy enérgica  -3,05
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Figura 8.1: Esquema de célula electrolitica.

espontdnea. Si por el contrario se tiene una disolucién de iones de estano y se
introduce una ldmina de plomo no ocurrird nada, o dicho de otra manera el pro-
ceso de oxidacion del plomo y reduccién del estano no se producira de manera
espontanea.

8.2. Procesos redox no espontaneos

En los ejemplos anteriores se demuestra como una especie quimica puede
comportarse como oxidante o como reductora en funciéon de la fuerza relativa
con otra especie con la que reaccione, dando lugar a sus especies reducida y
oxidada estableciéndose un nuevo equilibrio llamado redox.

Un equilibrio redox esta desplazado hacia la formacién de especies més débi-
les como oxidantes y como reductoras. No obstante este equilibrio puede despla-
zarse en el otro sentido, es decir hacia la formacion de las especies méas oxidantes
y mas reductoras usando una corriente eléctrica, dando lugar a las reacciones
llamadas de electrélisis, gracias al aporte de electrones de la corriente.

La electrolisis se realiza en recipientes llamados células electroliticas, que
consisten en dos electrodos de metal o grafito, uno llamado cdtodo (conectado
al polo negativo de la fuente de alimentacién) donde se produce la reduccién y
otro énodo (conectado al polo positivo de la fuente de alimentacién) donde se
da la oxidacién, sumergidos en el electrolito.

El estudio de las reacciones de electrélisis se hard con una complicacién
progresiva: primero la de una sal fundida, segundo la de una disolucién acuosa
y tercero con los electrodos no inertes.

8.2.1. Electrdlisis de sal NaCl fundida

Al aportar calor al cloruro de sodio llega a fundirse y de esta manera se
obtiene el electrolito, en cuyo interior los cationes de sodio y los aniones cloruro
pueden desplazarse; una vez obtenido el electrélito se introducen los electrodos
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de carbono (inertes) conectados a una fuente de alimentacién (bateria o pila)
constituyendo el conjunto una célula electrolitica.

Una visién simplificada de la corriente eléctrica es el movimiento de los
electrones por el interior de los conductores, los electrones salen del polo negativo
de la fuente de alimentacién y se dirigen hacia el catodo de la célula electrolitica,
y en la misma cantidad entran por el polo positivo de la fuente provenientes del
dnodo de la célula. Mientras que en en el electrdlito ocurre que los aniones
cloruro CI~ se moveran hacia el dnodo donde cederan su electron oxidandose,
mientras que los cationes NaT se moverdn hacia el cdtodo donde se reducirén
al captar electrones, segiin las siguientes semireacciones:

anodo 2CI1~ — Cly +2e~ oxidacién
cdtodo Nat +1le” — Na reduccién

En el cdtodo de la célula (polo negativo) se dard la reduccién de las especies
quimicas presentes en el electrélito, como las especies presentes son los cationes
de sodio y los aniones cloruro, pero estos 1iltimos estdn en su estado de oxidaciéon
mas bajo y no pueden ser reducidos mas, por ello seran los cationes los que se
reducirdn a sodio metélico. En el dnodo de la célula (polo positivo) se dard la
oxidacion, y dado que los iones sodio no pueden oxidarse mas la especie quimica
oxidada seran los iones cloruro.

8.2.2. Electrodlisis de cloruro de sodio acuoso

Para realizar esta electrolisis se usan electrodos de carbén o de platino mien-
tras que el electrolito contiene las siguientes especies: Na*, Cl™ y HyO y en
cantidades muy inferiores HzO1" y OH ™.

En el catodo pueden ser reducidos los cationes de sodio y las moléculas de
agua, ya que los iones cloruro ya no pueden reducirse mas, y para ello se consulta
la tabla de fuerza redox:

2H,0 +2e¢~ — Hy+20H- -0,83
Nat 4+ e~ — Na —-2,71

el potencial de reduccion es inferior en el caso del agua, esta es mas oxidante que
el cation de sodio, y por tanto seran las moléculas de agua las que se reduciran
produciendo gas hidrégeno en el catodo.

En el anodo pueden ser oxidados los aniones de cloro y las moléculas de
agua, por lo que se hace el mismo razonamiento previa consulta de la tabla:

Oy +4H' +4e~ —2H,0 +1,23
Cly+2e~ —201 — +1,36

pero como se trata de una oxidacién se invierten las reacciones de reduccién
para convertirlas en reacciones de oxidacion con sus respectivos potenciales de
oxidacion:
QHQO — 02+4H++46_ —-1,23
201" — — Cla + 2e~ —1,36
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el potencial de oxidacién es menor en el caso del agua que en el del ién cloro,
por lo tanto el agua es més facil oxidar. Sin embargo experimentalmente se ob-
tiene también gas cloro, la razén debe buscarse en la cinética de la reaccién de
oxidacion del agua, que es muy lenta debido a que la energia de activacion es
elevada.

En resumen se obtiene gas cloro en el dnodo y gas hidrégeno en el catodo con
la formacién de iones hidréxido, una disolucién bésica, que puede identificarse
con la adicién de fenolftaleina.

8.2.3. Electrdlisis de sulfato de sodio acuoso.

Las especies presentes en el electrdlito son: el catién Na™, el anién SOE_ y
las moléculas de agua.

En el cdtodo podrian reducirse los cationes de sodio y las moléculas de
agua, de la electrolisis anterior ya se sabe que es més fécil reducir el agua con
desprendimiento de hidrégeno.

En el 4nodo pueden ser oxidados los aniones sulfato y las moléculas de agua,
en el sulfato el azufre ya estd en su estado de oxidacién maés alto 4+6 por lo
que no es ficil su oxidacion, por lo tanto se oxidaran las moléculas de agua con
desprendimiento de oxigeno.

Las dos semireacciones son:

2H50 + 2e” — Hy +20H™
2H,0 — Oy +4H™ +4e”

siendo la reaccién global:
2H50 — 2H5 + Oo

8.2.4. Electrdlisis de sulfato de cobre con electrodos de
cobre

En las anteriores células electroliticas los electrodos son inertes, ahora los
electrodos son de cobre y por este motivo hay que tener en cuenta que hay una
especie méas presente en la célula: cationes de cobre Cu?t, metal cobre, aniones
sulfato SOif y agua.

En el catodo pueden ser reducidos los aniones de cobre, el cobre metal y las
moléculas de agua, el cobre metalico ya estd en su estado més reducido posible,
por tanto debe despejarse la duda entre los cationes cobre y el agua:

Cu?t + 2¢~ — Cu +0, 34

2H;0 +2e~ — Hy+20H~ -0,83
es evidente que es més facil reducir los iones de cobre, de manera que en el
catodo se deposita cobre metdlico con la disminucién de los cationes de cobre
en la disolucion.

Las especies que pueden oxidarse en el dnodo son los iones sulfato, el metal
cobre y las moléculas de agua, el sulfato se descarta por las razones dadas en
secciones anteriores y se consulta la serie redox:

Oy +4H' +4e~ — 2H,0 +1,23
Cu?T +2~ —Cu 40,34
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como se trata de una oxidacién se invierten las reacciones:

Cu — Cu?t 4 2~ -0,34
2H,O — 02+4H++46_ —1,23

al ser el potencial de oxidacién del cobre menor que el del agua, es méas facil
oxidar al cobre metal que al agua, de esa manera aumenta la concentracién de
iones de cobre en la disolucién.

El resultado final es que las concentraciones de sulfato y de cationes cobre
permanecen constantes, mientras que el cobre metdlico del &nodo se consume y
se deposita en el catodo.

Resumiendo los tres casos de electrolisis se obtiene que en el catodo se re-
ducen los iones positivos, en el caso de las sales fundidas se obtiene el metal
correspondiente (aluminio, sodio, magnesio) y en las disoluciones acuosas se ob-
tiene generalmente hidrégeno, sin embargo debido a la alta energia de activaciéon
necesaria para reducir el agua, se obtiene también los metales plomo, estafo,
niquel, cobre, plata, oro. En el d4nodo se oxidan los iones negativos o el metal
anddico si los electrodos no son inertes, y en las disoluciones acuosas se obtiene
oxigeno en el cdtodo cuando se utilizan electrodos inertes como platino y si son
de carbdn se obtiene, ademés de oxigeno, didéxido de carbono.

8.2.5. Aspectos cuantitativos de la electrolisis

En el siglo XIX Faraday desarrollé las leyes que gobiernan los procesos de
electrélisis antes de que se conociera la naturaleza eléctrica de la materia que se
resumen en:

1. el paso de la misma cantidad de electricidad a través de una célula produce
siempre la misma cantidad de transformacién quimica para una reaccién
dada, la masa depositada o liberada en un electrodo es proporcional a la
cantidad de electricidad que pase por él.

2. se han de emplear 96485 culombios de corriente eléctrica para depositar o
liberar un mol de una sustancia que capte o ceda un electrén durante la
reaccion de la célula, si para ello necesita captar o ceder dos electrones la
cantidad de corriente seria el doble, etc.

Actualmente dado que se conoce la naturaleza eléctrica de la materia, siendo
el valor de la carga elemental correspondiente al electrén de 1,602176-10~'° C,
cuando se deposite o fije un mol de sustancia en la célula es porque ha captado 1
mol de electrones lo que supone una carga eléctrica de 6,022142-1023 electrones
multiplicada por la carga elemental, resultando el valor obtenido experimental-
mente por Faraday de 96485 culombios.

Ejemplo 2 ' En un electrodo se verifica la semirreaccion AlPT + 3¢~ —
Al(s). scudntos gramos de aluminio pueden obtenerse mediante 0,69 fa-
raday?

La ecuacion que representa la semirreacion de reduccion que ocurre en el
cdtodo produce 1mol de aluminio cuando ha circulado una carga eléctrica

Lestos ejercicios son enunciados sin resolver del libro de problemas de quimica de Sienko.
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de 3 faradays, ya que para reducir un mol de aluminio es mecesario que
circulen 8 moles de electrones por la célula electrolitica. Del anterior ra-
zonamiento se deduce que se han depositado 0,23 moles de aluminio en
el cdatodo, cantidad que multiplicada por su masa molar de 27 da como
resultado una masa de 6,2 g.

Ejemplo 3 Una célula galvdnica en la que tiene lugar la reaccion total
Zn(s) + 2MnOz — ZnMn204(s) ha funcionado durante 9,63 horas en-
tregando 1,86 pA. ;Cudntos gramos de MnOz se habrdn consumido?

En primer lugar se calcula la carga que ha circulado por la célula que es
de 9,63-3600-1,86-1075 = 0,0645 C, expresada en faradays 6,710°" F. En
segundo lugar se escribe la semirreaccion que ocurre en el cdtodo donde se
reduce el manganeso (pasa de +4 a +8), 2MnQOz + 2¢~ — anOzf que
informa que por cada 2 moles consumidos del dxido hacen falta 2 F. Por
lo tanto se consumen 6,710~7 moles de dzido, que equivalen a una masa
de 5,82-107° g ya que su masa formular es 87.

8.3. Procesos redox espontaneos

Las reacciones de electrélisis son procesos no espontaneos a temperatura am-
biente, sin embargo existe la posibilidad de realizar un montaje de manera que
al unir un medio reductor con otro oxidante mediante un conductor fluya de
manera espontanea la corriente, es el caso de las pilas, acumuladores, o células
galvéanicas, donde las reacciones se dan de manera espontanea.

Se hace una disolucién de sulfato de cinc en la que se introduce una lamina
de cinc y otra disolucién de sulfato de cobre con una lamina de cobre en su
interior; a continuacién se unen las dos laminas con un conductor y se separan
las dos disoluciones con una pared porosa (deja pasar los iones pero evita la
difusién de los mismos). Se consulta la tabla de potenciales:

Cu*t +2¢~ —Cu +0,34
Zn*t 2~ —Zn —0,76

es mas facil reducir los cationes de cobre que los de cinc, en el cdtodo de la
célula los cationes de cobre se reducen cogiendo electrones, que provienen de la
oxidacion del electrodo de cinc, el dnodo de la célula, incorporando cationes de
cinc a la disolucién. Asi se consigue crear una corriente de electrones desde la
lamina de cinc a la de cobre, segtin la siguiente reaccién global con la que se se
obtiene una pila de 1,10 voltios por simple suma de los potenciales de reduccion
y de oxidacion correpsondientes:

CuT +2e~ — Cu 40, 34
Zn — Zn?*t 4+2e~ 40,76
Cu®T +Zn — Cu+Zn?*t 41,10

Pero jqué ha pasado en ambas disoluciones?, en la de cinc, se consume la
ldmina de cinc aumentando la concentracion de cationes de cinc y la concen-
tracién de sulfato permanece constante, existe un desequilibrio entre la concen-
tracién de cationes y de aniones; en la disoluciéon de cobre, aumenta el cobre
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Figura 8.2: Esquema de célula galvanica o pila.

en la lamina por disminucién de sus cationes, siendo la concentracién de estos
ultimos inferior a la de sulfato. Los dos desequilibrios entre cationes y aniones
en ambas disoluciones son neutralizados con el paso de los aniones de sulfato de
la disolucién de cobre a la de cinc a través de la pared porosa (en otros casos se
utiliza un puente salino).

Todo este proceso puede resumirse con el siguiente esquema:

célula galvanica
salen ] Zn?%(ac) | pared | Cu**(ac) | cdto- | entran
_ anodo _
e poro- do de | e
Zn
sa Cu
se Ve — se de-
con- posita
sume Cu
Zn
polo - pila polo
+

El anodo de la célula cede electrones al circuito externo y el catodo de
la célula capta electrones del circuito externo, por este motivo el conjunto se
comporta como una pila o bateria o fuente de alimentacién cuyo catodo se
corresponde con el anodo de la célula y su anodo con el catodo de la célula.

Esta pila se representa mediante el llamado diagrama de célula en el que se
escribe a la izquierda el dnodo y a la derecha el catodo de la célula:

Zn(s)|Zn** (ac)||Cu** (ac)|Cu(s)

circulando los electrones en el circuito externo de izquierda a derecha, y donde
| representa la existencia de una interfase (sélido-acuoso) y || la pared porosa o
puente salino.

El potencial de una pila asi formada es igual a la suma de los potenciales
de reduccion y de oxidacion correspondientes a las dos semirreacciones y que
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vienen dados por la tabla (8.1)

E= Ereduccion + Eomidacion

Ejemplo 4 Calcula el potencial de una pila que se construye con las in-
terfases Pb®T /Pb y Fe®T /Fe

Consultada la tabla de potenciales de reduccion se obtiene que los cationes
de plomo se reducen con mds facilidad que los de hierro por lo que la

interfase de plomo constituird el cdtodo de la célula y la interfase de hierro
el dnodo de la misma:

dnodo Fe — Fe?t +2¢~  oxidacion FEop = 40,44 V
cdtodo Pt +2¢~ — Pb  reduccion  Ereq = —-0,13 V

obteniéndose una pila de 0,31 V en la que el hierro es el cdtodo y el plomo
el dnodo de la pila. En el caso de que deban ajustarse las semireacciones
multiplicando por cualquier factor, el potencial sigue teniendo el mismo
valor, es decir no se multiplica.

8.3.1. Células primarias

Este tipo de pilas son aquellas que la reaccién solo se produce una vez y se
agotan y desechan, como ejemplos tenemos la pila de Leclanché o seca, mejora-
das por las alcalinas y las de mercurio.

La pila seca tiene un anodo de cinc que actiia como recipiente, el catodo es
una barra de grafito rodeada de MnQO-, siendo el espacio entre los electrodos
rellenado por una pasta himeda de cloruro de amonio y cloruro de cinc.

En el danodo se produce la oxidacién del cinc y su progresivo consumo
Zn(s) — Zn*T +2e~ y en el cdtodo el manganeso se reduce (de indice de oxida-
cién IV a III) segtin la siguiente reaccién MnOy + NH; — MnO(OH)+ N Hj.
El gas amonfaco forma con los cationes de cinc un ién complejo Zn(NH3)3™t.

En el caso de las alcalinas el anodo es una barra de cinc y el catodo es de
MnOy y el electrdlito es un gel espeso de hidréxido de potasio KOH, siendo
el recipiente acero (en la disolucién deben aparecer iones 6xido e iones potasio
ademds de los de cinc). Estas pilas suelen tener un potencial de 1,5 V.

En las pilas de mercurio el 4nodo es una amalgama (aleacién con mercurio)
de cinc y mercurio, el cdtodo es una pasta de carbono y 6xido de mercurio HgO,
y el electrolito es una pasta de hidroxido de potasio KOH y é6xido de cinc ZnO
todo ello contenido en una capsula de acero. Las reacciones, en el orden anodo,
catodo y global son:

Zn(amalgama) + 20H~ — ZnO(s) + Hy0 + 2¢~ dnodo
HgO + H20 + 2~ — Hg(l) + 20H~ cédtodo
Zn(amalgama) + HgO(s) — ZnO(s) + Hg(l) global
como puede verse no varia la concentracién de iones del electrélito, lo que per-

mite que el potencial de la pila sea practicamente constante durante toda su
actividad (1,34 V).
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8.3.2. Pilas secundarias

Son aquellas que pueden recargarse por medio de una corriente eléctrica,
las méas conocidas son los acumuladores de plomo. El danodo es rejilla de una
aleacién de plomo rellena con plomo esponjoso finamente dividido y el catodo
es también una rejilla de una aleacién de plomo rellenada con 6xido de plomo
(IV), PbOs, siendo el electrdlito una disolucién de dcido sulfirico del 38 % en
masa. Estd claro que el plomo se oxidard a plomo (II) y el catién plomo (IV) se
reducird a plomo (II), siendo la primera rejilla el 4nodo y la segunda rejilla el
cédtodo. En ambos casos el i6n sulfato se combina con el i6n plomo (IT) formando
el sulfato de plomo (II), siendo las reacciones en el dnodo, cdtodo y global:

Pb(s) 4+ SO2~ — PbSOy4(s) + 2~ 4nodo
PbOs(s) + SO~ +4H™' +2¢~ — PbSO4(s) + 2H>0(l) citodo
Pb(s) + PbOs(s) + HaSO4 = 2PbSO4(s) + 2H,0(1) global

los acumuladores suelen tener un potencial de 2 V, y cuando se desea un
potencial superior se conforman en serie tres o seis pilas. Cuando se recargan
estas baterias debe tenerse cuidado de no hacerlo rdpidamente ya que puede
favorecerse la electrdlisis del agua con la formacién de hidrégeno y oxigeno y
posterior riesgo de explosion.

Los acumuladores de plomo son de aplicacién en los vehiculos a motor pero
cuando se desean acumuladores de un tamano menor se debe recurrir a las
baterias de niquel-cadmio, en las que el dnodo es de cadmio y el catodo una
parrilla metdlica que contiene NiO(OH) y el electrdlito es KOH, siendo las
reacciones de descarga (hacia la derecha) y carga (hacia la izquierda) en el
anodo, catodo y global:

Cd(s) +20H™ = Cd(OH)2(s) +2e~ dnodo
NiO(OH)(s) + HoO+ e~ = Ni(OH)y + OH™ cétodo
Cd(s) + NiO(OH)(s) + 2H20 = Cd(OH)z(s) + 2Ni(OH )a(s) global

al estar todos los reactivos y productos en estado sélido la concentracién del
electrolito permanece constante y el voltaje permanece practicamente constante,
1,35 V.

8.4. Relacion entre el potencial de una pila y la
energia libre de Gibbs

La energia libre de Gibbs estd relacionada con el trabajo méximo que puede
realizar un proceso relativo a una reaccién quimica. Cuando en dicha reaccién
quimica se produce un proceso redox cabe hablar de un trabajo eléctrico, este
trabajo cuando es negativo es hecho por el propio sistema y la reaccién es
espontanea. El trabajo eléctrico viene dado por el producto cambiado de signo
de la carga transportada y el potencial eléctrico creado:

Winaz = —qV (8.1)
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en un proceso electrolitico la carga se obtiene de multiplicar el nimero de moles
por el faraday F:

qg=nkF (8.2)
de estas dos ultimas expresiones se obtiene el trabajo maximo de una pila,
identificando el potencial eléctrico por E°:

Wnas = —nFE° (8.3)

y como desde el punto de vista termodinamico el trabajo hecho por un sistema
material coincide con la energia libre de Gibbs se tiene que:

AG° = —nFE° (8.4)
una expresion valida en condiciones estandar.

Ejemplo 5 Calcula la energia libre del proceso dado en la pila del ejer-
cicio (4).

En dicha reaccion se producen dos moles de electrones y de la apliacion
de la ecuacion (8.4) se obtiene:

AG°® = —2-96485 - 0,31 = 59820, 7 kJ

una reaccion espontdnea.

La produccién de corriente eléctrica de una pila termina cuando la reaccién
llega a su euilibrio, en ese punto la energia libre de Gibbs es nula, lo que permite
relacionar el potencial estdndar de una pila con la constante de equilibrio en
condiciones estdndar. Baste recordar la expresién (6.3) de la que se deduce:

Q

AG = RT-%
G =RT

AG =—-RTInK + RT'InQ
AG = AG°+ RTInQ
—nFE =-nFE°+ RTInQ
% In@ (8.5)
siendo esta ultima la ecuaciéon de Nernst donde la constante de equilibrio se
refiere a las concentraciones. Cuando las concentraciones llegan al equilibrio

se cumple que E es cero y el cociente de reaccion es igual a la constante de
equilibrio:

E=E° -

RT
E°=—nK 8.6
una ecuacién que permite calcular constantes de equilibrio de un proceso redox

si se conoce el potencial estandar de la pila.
Ejemplo 6 Calcula la constante de equilibrio del proceso dado en la pila
del ejercicio (4).
De la ecuacion (8.4) se obtiene dicho valor:
E°nF
K=e RT =24,43

una reaccion desplazada hacia los productos.



8.5. EJERCICIOS 191

8.5. Ejercicios

1. Indica cuales de las siguientes reacciones (sin ajustar) son de tipo redox:
a) CaO + HyO — Ca(OH)a, b) Ag+ HNO3 — AgNO3 + NOy + H2O y
¢) Cls + H,O — HCl+ HCIO.

2. Indica el estado de oxidaciéon de cada atomo de las siguientes especies
quimicas: NO5 , HIO3, N,Os, HCO3, ClO; .

3. Clasifica las siguientes semirreacciones como oxidacién o reduccién: a)
Ca(s) = Ca**,b) Fe3t (ac) — Fe?T(ac), ¢) Cla(g) — ClO5 ,d) OH (ac) —
O2(9), ¢) NO5 (ac) = NO(g)-

4. Identifica en cada una de las siguientes reacciones la especie oxidada, la
especie reducida, el agente oxidante y el agente reductor: a) Fe?*(ac) +
I~ (ac) — Fe**(ac)+12(s), b) ClO; (ac)+S* (ac)+ H20(l) — Cl~(ac)+
S(s) + OH™ (ac), ¢) Cra03(s) + Al(s) — Cr(s) + AlxO3(s).

5. Ajusta las siguientes reacciones en disolucién bésica: a) MnOj (ac) +
Cl~(ac) = Mn?**(ac) + ClO~ (ac), b) NO3 (ac) + Bra(l) — NO3 (ac) +
Br~(ac)

6. Ajusta las siguientes reacciones: a) en medio bésico C1O~ (ac) + CrO; —
CrO7 (ac) — CrOF~ (ac)+Cl~ (ac), b) Bi(s)+HNOs(ac) — Bigog,( )+
NO(g)+H20(l), c) en medio acido HyOs(ac)+Fe*t — HyO(1)+Fe3t (ac),
d) FeSO4(ac)+KMnOy(ac)+HyS04(ac) = Fea(SO04)3(ac)+ K250y (ac)+
MnSOq4(ac) + H2O(1).

7. Ordena los siguientes elementos de acuerdo a su caracter reductor consul-
tando la tabla de potenciales de reduccién: a) Cu, Zn, Cr, Fe; b) Li, Na,
K, Mg.

8. Para las siguientes parejas, determina quién reducird a quién en condicio-
nes normales consultando la tabla de potenciales de reduccién: a) K+/K
y Na®™/Na, b) Cly/Cl™ y Bra/Br~.

9. El potencial de oxidacién del cinc es +0,76V en Zn(s) — Zn**(ac) +2e~:
a) cual serd E° de reduccién para Zn2*(ac) + 2e~ — Zn(s)?, b) jcual
serd el potencial E° para la reaccién Zn(s) + 2H™ (ac) — Zn?T(ac) +
Hy(g)?, ¢) iy paralareaccién inversa?, d) jen qué sentido serd espontdnea?.

10. Ajusta la siguiente reaccién y calcula su E° Zn(s)+Cla(g) — Zn2T(ac)+
Cl~(ac) si E°(Zn®*/Zn) = —0,76V y E°(Cly/CI~) = 1,36V

11. Ordena las siguientes especies de acuerdo con su fuerza como agentes oxi-
dantes: Cu*t | MnOy , Bry y ZnT.

12. ;Cuales de las siguientes especies se reducirdn por accién del ié6n Fe?t?:
Ag™, Cr3t, Zn?T I, Bro y MnOj .

13. Calcula el potencial normal de la reaccién Fe**(ac) + Ha(g) — Fe(s) +
2H* (ac), jes espontdnea la reaccién directa? (E°(Fe?T /Fe) = —0,44V).
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14. Determina cual es la reaccién espontanea cuando se combinen las dos semi-
rreacciones siguientes Fe3t /Fe*t y MnO, /Mn?* y calcula el potencial
de la célula previa consulta de la tabla de potenciales de reduccion.

15. Calcula el potencial de una pila galvédnica que utiliza como sistema rédox
Cr3t /Cry Ni?T /Nisi en condiciones E°(Cr3t /Cr) = —0,74V y E°(Ni**t /Ni) =
—0,25V

16. En un electrodo tiene lugar la semireaccién Fe?t +2e~ — Fe(s). ;Cudnto
tiempo debera pasar una corriente de 0,0205 A para obtener 6,93 g de
hierro?

17. En la célula de Daniell la reaccién global es Zn(s)+Cu?t — Zn?*t+Cu(s).
Si en una reaccién se producen 865 C, jqué masa de zinc se disuelve en el
proceso?
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8.6. PAU: Problemas y cuestiones

Problemas

1. En medio 4cido, la reaccién entre los iones de permanganato, MnO, , y
los iones sulfito, 5092)7, produce iones Mn?t e iones SOif.

a) ldentifique la especie que se reduce y la que se oxida.

Ajuste la reaccién iénica global.

)
b) Identifique la especie oxidante y la especie reductora.
¢)

)

d) En el laboratorio, se dispone de 150 mL de una disolucién de SO%‘
de concentracién desconocida. Calcule la concentracién de SO3~ en
dicha disolucion si para conseguir la transformacion completa de los
iones SO3~ a SO;~ fue necesario afiadir 24,5 mL de una disolucién
0,125 M de MnOj .

2. Al tratar el diéxido de manganeso (MnQOz) con édcido clorhidrico, se ob-
tiene cloruro de manganeso (II), cloro gas y agua.

a) Escriba e iguale la reaccién molecular del proceso, indicando el agente
oxidante y el reductor.

b) Deteremine el volumen de dcido clorhidrico comercial de densidad
1,18 g/mL y riqueza de 36 %, necesario para obtener 500 mL de cloro
gas a b atm de presion y 25°C.

Datos: masas atémicas: H=1; C1=35,5. R=0,082 atm-L/mol-K.

3. El metal cinc, reacciona con nitrato de potasio en presencia del dcido
sulfurico, dando sulfato de amonio, sulfato de potasio, sulfato de cinc y
agua, segun la reaccion:

Zn + KNOg + HQSO4 =4 (NH4)QSO4 + KQSO4 + Z’I’LSO4 + HQO

a) Ajuste la reaccién dada.

b) {Cudntos gramos de cinc reaccionan con 45,45 g de nitrato de pota-
sio?

¢) Indique qué compuesto actiia como reductor y cual es la variacién de
electrones que se intercambian en el proceso.

Datos: masas atémicas: N=14; O=16; K=39; Zn=65,3.

4. Por accién de los iones permanganato, MnOj , sobre los iones Fe?T, en
medio dcido, se producen iones Mn?T e iones Fe3*.

a) Identifique la especie que se reduce y la que se oxida indicando los
nuimeros de oxidacién de cada una de las especies.

b) Ajuste la reaccién iénica global.
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¢) Se dispone de 125 mL de una disolucién FeCls de concentracién des-
conocida. Para conseguir la transformacién de todos los iones Fe?*t
en Fe3t fue necesario afiadir 16,5 mL de una disolucién 0,32 M de
MnQOj . {Cual es la concentracién de FeCls e la disolucién valorada?.

5. El metaL zinc, reacciona con nitrato potasico en presencia del acido sulfiri-

co, dando sulfato de amonio, sulfato de potasio, sulfato de zinc y agua,
segun la reaccién:

Zn+ KNQOs + Hy SO, < (NH4)QSO4 + K9SO4 + ZnS0O4 + H5O

a) Ajuste la reaccién dada.

b) Cudntos gramos de zinc reaccionan con 45’45 gramos de nitrato
potasico.

¢) Indique qué compuesto actiia como reductor y cual es la variacién de
electrones que se intercambian en el proceso.

Datos: Masas atémicas. N : 14;0 : 16; K : 39; Zn = 65'3.

La siguiente reaccién (no ajustada) se lleva a cabo en medio 4cido:
MnOs + AssO3 + HCl — MnCly + AsoOs + HO

Contestar justificando la respuesta:

a) ;Cual es el compuesto oxidante y cual el reductor?
b) Ajustar estequiométricamente la reaccién en forma molecular.
¢) ;Cudntos mL de HCI de densidad 1’18 g/mL y riqueza 35 % (en peso)
se necesitaran para poder obtener 115 g de pentéxido de arsénico
A3205.
Datos.- Masas atémicas: H:1; Cl:35’5; O=16; Mn:54’9; As:74°9.
Si tenemos la reacciéon (no ajustada): KoCroO7 + FeSOy + H2 SOy —
F€2(SO4)3 + C’I"Q(SO4)3 + K2S04
a) Razona cual es la especie oxidante y cual la reductora.
b) Ajusta la reaccién molecular.
¢) Calcula los gramos de sulfato de hierro (II) que reaccionardn con 50
ml de una disolucién acuosa que contiene 1 g de dicromato potasico.

Datos: masas atémicas Cr:52; 0:16; K:39; Fe:56; S:32; H:1.

El dicromato de potasio en disolucién acuosa, acidificada con &cido clorhidri-
co, reacciona con cloruro de hierro (II) segun la reaccién siguiente (no
ajustada):

FeCly(ac)+ K2Cry07(ac) — FeCls(ac)+CrCls(ac) + KCl(ac)+ H20(1)

En un recipiente adecuado se colocan 3,172 g de cloruro de hiserro(II),
80 ml de dicromato de potasio 0,06 M, y se anade acido clorhidrico en
cantidad suficiente para que la reaccién tenga lugar:
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a) Escribir la ecuacién ajustada de esta reaccién,
b) calcular la masa (en gramos) de cloruro de hierro(III) que se ob-
tendra.

Datos: Masas atémicas: Cl:35,5; Fe:55.9.

9. En presencia de acido clorhidrico, el clorato de potasio oxida al cloruro
de hierro (II), pasando este a cloruro de hierro (III) y formandose ademés
cloruro de potasio y agua de acuerdo a la reaccién (no ajustada):

KClOs(ac) + FeCly(ac) + HCl(ac) — KCl(ac) + FeCls(ac) + HyO(l)

a) escribe la ecuacién ajustada de esta reaccion,

b) calcula los gramos de cloruro de potasio que se pueden obtener por
reaccion entre 25 ml de disolucién 0’15M de clorato de potasio con 1
g de cloruro de hierro (II) en medio acido.

Masas atémicas: H:1, O:16, CI:35’5, K:39'1, Fe:55’8.

10. En medio acido, la reaccién entre los iones dicromato, CTQO$_7 y los iones
yoduro, I~, origina iones Cr3~, yodo molecular, I y agua.

a) Identificar la especie que se oxida y la que se reduce indicando los
nimeros de oxidacién de los atomos que se oxidan o se reducen.
b) Ajustar la reaccién i6nica global.

¢) Calcular los gramos de yodo molecular que producirfa la reaccién de
25 mL de una disolucién 0,145 M de dicromato de potasio KoCroOy,
con un exceso de yoduro.

Datos.- Masas atomicas: I: 127.

11. El sulfato de cobre CuSOy se utilizaba hace anos como aditivo en piscinas
para eliminar algas. Este compuesto puede prepararse tratando el cobre
metdlico con &cido sulfirico en caliente, segin la reaccién (no ajustada):

CU(S) + HQSO4(GC) — CUSO4((IC) + SOg(g) + HQO(Z)

a) Ajusta la reaccién en forma molecular.

b) Calcula los mL de &cido sulfirico de densidad 1,98 g/mL y riqueza
95 % (en peso) necesarios para reaccionar con 10 g de cobre metdlico.

Datos: masas atémicas H:1; O:16; Cu:63,5; S:32.

12. El andlisis quimico del agua oxigenada (peréxido de hidrégeno), se realiza
disolviendo la muestra en acido sulftrico diluido y valorando con una diso-
lucién de permanganato potésico, segiin la siguiente reaccion no ajustada:

Hy504(ac.)+KMnOy4(ac.)+H202(ac.) = MnSO4(ac.)+02(g)+K2504(ac.)+H20(1)

A una muestra de 25 mL de agua oxigenada se le anaden 10 mL de &cido
sulfurico diluido y se valora con permanganato potasico 0,02 M, gastandose
25 mL de esta disolucion.

a) Escribe la ecuacién ajustada de esta reaccién. (0,6)
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b) Calcula la molaridad de la disolucién de agua oxigenada. (0,6)
¢) Qué volumen de oxigeno, medido a 0 oC y 1 atm de presién, produce
la reaccién? (0,8)

DATOS: R = 0,082 atm-L-K-1-mol-1

13. Se quieren oxidar 2,00 g de sulfito de sodio (Na2SO3) con una disolucién
0,12 M de dicromato de potasio (K2Cr207) en medio 4cido sulfirico de
acuerdo con la siguiente reaccién no ajustada:

NasSO3 + KoCroO7 — NaoSOy4 + CTQ(SO4)3 + Hy0 + K250,
Se pide:

a) Ajustar la reaccién redox que tiene lugar. (0,8)

b) El volumen de disolucién de 5CroO7 necesario para la oxidacién com-
pleta del sulfito de sodio. (9,6)

¢) Los gramos de K250, que se obtienen. (0,6)
Datos: Masas moleculares NasSO3: 126 ; KoCRyO7: 294 ; K9SOy: 174.

14. Una manera de obtener Clz(g) a escala de laboratorio es tratar el MnOs(s)
con HCl(ac). Se obtienen como resultado de esta reaccién cloro, agua y
MnCly(s). Se pide:

a) Escribir la reaccién redox debidamente ajustada. (0,6 puntos)

b) La cantidad de MnOz y HC! (en gramos) necesaria para obtener 6
L de cloro medidos a 1 atmésfera y 0°C. (0,6 puntos)

¢) El volumen de disolucién acuosa 12 M de HCI que se necesita para
realizar la operacién anterior, supuesto un rendimiento del 90 %. (0,8
puntos)

Datos: R=0,082 atm - L - K~' - mol~!; Masas atémicas: H: 1; O: 16; CI:
35,5; Mn: 54,9.

15. En medio 4cido, el ién clorato ClO5 , oxida la hierro (II) de acuerdo con
la siguiente reaccién no ajustada:

ClO; (ac) + Fe** (ac) + H' (ac) — Cl™ (ac) + Fe**(ac) + HyO(1)

a) Escribe y ajusta la correspodiente reaccién. (0,6 puntos)

b) Determina el volumen de una disolucién de clorato de potasio (K C1O3)
0,6 M necesario para oxidar 100 g de cloruro de hierro (II) (FeCls)
cuya pureza es del 90 % en peso. (1,4 puntos)

Datos: Masas atémicas: Fe = 55,8 ; O = 16 ; Cl = 35,5 ; K = 39,1.

Cuestiones

1. Explica razonadamente:
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a) si los metales cobre y manganeso reaccionardn con dcido clorhidrico
1M y en caso afirmativo escriba la correspondiente reaccién redox.

b) lo que ocurrird si a una disolucién de sulfato de manganeso (II) le
anadimos limaduras de cobre.

¢) lo que ocurrird si a una disolucién de sulfato de manganeso (II) le
anadimos granalla de cinc.

Datos: E°(Mn?** /Mn) = —1,18V E°(Cu** /Cu) = 40,34V E°(Zn?**/Zn) =
—0,76V

2. De las siguientes especies quimicas Cly, Bro, Is, Cl~, Br~ y I~:
a) {Cual es el oxidante méds fuerte? jcual se oxida con més facilidad?
jcual es el reductor més fuerte?
b) Son estables las disoluciones acuosas de cloruro de sodio y yoduro

de potasio en contacto con el aire?

Datos: E°(Cly/Cl™) = +1,36V E°(Brg/Br~ = 41,07V E°(IL/I~ =
+0,53V E°(O2/Hy0 = +0,82V (pH =7)

3. Dadas las siguientes reaciones:

a) ZnS(s) + HNOs(concentrado) — ZnSO4(ac) + NOa(g) + H2O(1)
b) HCrOj (ac) — Cry03 (ac) + H20
¢) KMnOy(ac) + HCl(ac) — Cla(g) + MnClz(ac) + KCl(ac)
d) CaCO3(s) + H3S04 — CaSOy4(ac) + COz(g) + H2O(1)
1) Indica cuales corresponden a procesos redox, justificando la res-

puesta en cada caso en base a la variaciéon del ntimero de oxida-
cién de los correspondientes elementos.

2) Ajusta las reacciones que correspondan a procesos redox.

4. Uno de los contaminantes atmosféricos que pueden contribuir a la destruc-
ci6én del ozono es el mondxido de nitrégeno: NO(g) + Os(g) — NO2(g) +
O2(g). i Puede esta reaccion clasificarse como redox? Si es asi qué especie
es el oxidante y cual el reductor e indique los cambios de los estados de
oxidacién de los dtomos.

5. Sabiendo que los potenciales normales de reduccién de los metales potasio,
cadmio y plata valen:

E°(KT/K) = —2,92
E°(Cd**T/Cd) = —0,40
E°(Ag*t/Ag) = +0,80

se desea saber:

a) sidichos metales reaccionan con una disolucién 1M de écido clorhidri-
co, y
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b) en cada caso, qué potencial acompana al proceso.

6. Se dispone de Pb y Zn metalicos y de dos disoluciones A y B. La disolucién
A contiene Pb?>T 1M y la disolucién B contiene Zn?*t 1 M. Teniendo en
cuenta estos materiales y los que considere necesarios:

a) Indique esqueméticamente cémo construirfa una pila electroquimica.
b) Indique las reacciones que tienen lugar y calcule el potencial estdndar

de la pila.

Datos: potenciales normales de reduccién: E°(Pb*T /Pb) = —0,13V E°(Zn?T /Zn) =
—0,76 V.

7. @) Indicasi se produce alguna reaccién al anadir un trozo de Zn metélico
a una disolucién acuosa de Pb(NO3)s 1 M.

b) iSe producird alguna reaccién si se afiade Ag metélica a una disolu-
cién de PbCly 1M?
Datos: potenciales normales de reduccién: Pb*t/Pb = —0,13 V;
Zn?t )Zn = —0,76 V; Agt/Ag=0,80 V

8. Una pila voltaica consta de un electrodo de magnesio sumergido en una
disolucién 1M de Mg(NOs)ay otro electrodo de plata sumergido en una
disolucién 1M de AgNO3 a 25°C.

a) Escribe la semireaccién que ocurre en cada electrodo asi como la
reaccion global ajustada.

b) Indica qué electrodo actia como dnodo y cual como cétodo y calcula
la diferencia de potencial que proporcionara la pila.
Datos: E°(Mg*t /Mg = —2,37V; E°(AgT/Ag = 0,80 V

9. Se prepara una pila voltaica formada por electrodos estandares de Sn*2/Sn
y Pb**/Pb.

a) escribir la semireaccién que ocurre en cada electrodo, y también la
reaccion global ajsutada.

b) indicar quién actia de dnodo y cual de cdtodo y calcular la diferencia
de potencial que proporcionara la pila.

Datos: E°(Sn**/Sn) = —0,137 V ; E°(Pb*t/Pb) = —0,125 V.

10. Una pila estd formada por electrodos estandar de cinc y plata. Responde
razonadamente:

a) ;qué electrodo serd el dnodo y cual el catodo?

b) jcual serd la reaccién global de la pila y cual es la f.e.m que suminis-
tra?

Datos: E°(Zn**/Zn) = —0'76V; E°(Ag*/Ag) = 080V

11. Se aniade Bry(l) a una disolucién que contiene C1~ y a otra disolucién que
contiene I~.

a) razona si en alguno de los casos se producird una reaccién de oxida-
cién reduccion,
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b) en caso de producirse, indica que especie quimica se reduce, cual se
oxida y ajusta la reaccién correspondiente.

Datos: potenciales de reduccién estandar: E°(Iy/I~) = 0,53 V; E°(Bry/Br—) =
1,07 V; E°(Cly/Cl™) = 1,36 V.

12. Se prepara una pila voltaica formada por electrodos de Cu** /Cuy Ag™ /Ag
en condiciones estandar.

a) Escribir la semirreacién que ocurre en cada electrodo, asi como la
reaccion global ajustada.

b) Indicar cual actia de dnodo y cual de cdtodo y calcular la diferencia
de potencial que proporcionara la pila en condiciones estandar.

Datos.- E°(Cu*t /Cu) = 0,34V ; E°(Ag*T/Ag) = 0,80 V

13.  a) Justificar mediante célculo la afirmacién de que el aumento en la
temperatura de la estratosfera estd relaciondo con la formacién del
ozono de acuerdo a la reaccién no ajustada: Oz(g) + O(g) — Os(g).
Datos: AH$[O3(g)] = 142,3 kJ - mol~" AH[O(g)] = 247,3 kJ -
mol

b) Indicar al menos un contaminante atmosférico que destruya el ozono
y explicar su forma de actuacién. Sugerir una forma para evitar dicho
efecto destructivo.

14. Explica brevemente como las emisiones de éxido de nitrégeno estan im-
plicadas en la generacion de lluvia acida atendiendo al siguiente esquema:

a) origen de las emisiones de 6xidos del nitrégeno asociados a la activi-
dad humana.

b) reacciones de formacién de 6xidos de nitrégeno,

¢) estrategias para reducirlas emisiones de 6xidos de nitrégeno asociadas

a la actividad humana.

15. Dada la pila, a 298 K:
Pt, Hy(1bar)|H T (1M)||Cu*T (1M)|Cu(s)
indicar si son verdaderas o falsas las siguientes proposiciones:

a) El potencial estdndar de la pila es E° = 40,34 V.
b) El electrodo de hidrégeno actiia como cétodo.

c¢) El ién cobre Cu?T tiene més tendencia a captar electrones que el
protén HT.

d) En esta pila, el hidrégeno sufre una oxidacion.
Datos: E°(H*/Hy) = +0,00 V; E°(Cu*t/Cu) = 40,34 V

16. Responde a las siguientes preguntas, justificando la respuesta:

a) {Se puede guardar una disolucién de nitrato de cobre (II) en un
recipiente de aluminio? ;Y en un recipiente de cinc metalico? ;Y en
uno de plata?
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b) ;Se puede guardar una disolucién de cloruro de hierro (II) en un
recipiente de aluminio? ;Y en un recipiente de cinc metalico? ;Y en
uno de cobre metalico?
Datos: E°(Cu?T /Cu) = +0,34 V; E°(Agt /Ag) = +0,80 V; E°(AI3t JAl) =
—1,67 V; E°(Fe*t JFe) = —0,44 V; E°(Zn*t /Zn) = —0,74 V

17. Considera las siguientes semirreacciones redox cuyos potenciales estandar
se indican:
Semireaccién reduccién E°(V)
Cls(g) + 2~ — 2C1 (ac) +1,36
I(g) +2e~ — 21~ (ac) 40,535
Pb*t%(ac) +2e~ — Pb(s) -0,126
V*2(ac) +2e= — V(s) -1,18

a) Identifica el agente oxidante més fuerte (0,5).
b) Identifica el agente reductor mas fuerte (0,5).

¢) Senala, justificando la respuesta, la(s) especie(s) que puede(n) ser
reducida(s) por el Pb(s). Escribe la(s) ecuacién(es) quimica(s) co-
rrespondiete(s) (1).

18. Explica por qué se dice del ozono que es un gas beneficioso (1) pero, al
mismo tiempo, también perjudicial para la vida en el planeta Tierra (1).

19. Los potenciales estandar de reduccién de los electrodos Zn2* /Zny Cd** /Cd
son, respectivamente, -0,76 V y -040 V. Contesta razonadamente a las si-
guientes cuestiones: (0,5 cada apartado)

a) ;Qué reaccién se produce si una disolucién acuosa 1M de Cd*t se
anade a cinc metalico?

b) ;Cudl es la fuerza electromotriz de la pila formada con estos dos
electrodos en condiciones estandar?

¢) Qué reacciones se producen en los electrodos de esta pila?

d) ;Cuél es el dnodo y cudl el cidtodo de esta pila?

20. Se dispone en el laboratorio de una disolucién de Zn?* (ac) de concen-
tracién 1 M a partir de la cual se desea obtener cinc metdlico, Zn (s).
Responde razonadamente:

a) Sidisponemos de hierro y aluminio metélicos, ;cudl de los dos metales
deberemos anadir a la disolucién de Zn2+ para obtener cinc metalico?
(0,7)

b) Para la reaccién mediante la cual se obtuvo cinc metélico en el apar-

tado anterior, indica la especie oxidante y la especie reductora. (0,6)

¢) ¢ Cudntos gramos de metal utilizado para obtener cinc metéalico se ne-
cesitaran anadir a 100 mL de la disolucién inicial para que la reaccién
sea completa? (0,7)

Datos: E°(Zn** /Zn) = —0,76V; E°(Fe*t /Fe) = —0,44V; E°(Al?* JAl) =
—1,68V. Masas atémicas: Al: 27 ; Fe: 55,9.
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21. Se prepara una pila voltdica formada por electrodos de Al*T /Al y Sn?* /Sn
en condiciones estandar.

a) Escribir la semirreacién que ocurre en cada electrodo, asi como la
reaccién global ajustada. (1)
b) Indicar cual actia de dnodo y cual de cdtodo y calcular la diferencia
de potencial que proporcionars la pila. (1)
Datos.- E°(AI3t JAl) = —1,676 V ; E°(Sn?T/Sn) = —0,137 V
22. Considerando los metales Zn, Mg, Pb y Fe,

a) ordénalos de mayor a menor facilidad de oxidacién, (1 punto)
b) jcual de estos metales puede reducir Fe3t a Fe?t, pero no el Fe?*
a Fe 7 (1 punto)

Justifique las respuestas.

Datos: E°(Zn** /Zn) = —0,76V; E°(Pb** /Pb) = —0,13V; E°(Mg** /Mg) =
—2,37V; E°(Fe3T JFe*t) = 0,77V; E°(Fe?*t /Fe) = —0,44V;

23. Se prepara una pila voltaica formada por electrodos de Ni?* (ac)/Ni(s) y
Agt(ac)/Ag(s) en condiciones estdndar.

a) Escribe la semirreaccién que ocurre en cada electrodo asi como la
reaccién global ajustada. (1 punto)

b) Explica qué electrodo actia de dnodo y cual de cdtodo y calcula la
diferencia de potencial que proporcionars la pila. (1 punto)

Datos: E°[Ni**(ac)/Ni(s)] = —0,23 V ; E°[Ag™ (ac)/Ag(s)] = +0,80 V.
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Capitulo 9

Quimica del carbono

9.1. Quimica del carbono

El 0,08% de la corteza terrestre contiene carbono, la mitad en forma de
carbonatos (principalmente de calcio y de magnesio) y la otra mitad forma la
materia viva (agua y compuestos del carbono), carbén e hidrocarburos y en
forma de C'Os en la atmésfera y océanos.

La quimica orgdnica es la quimica del carbono, mientras que la quimica
inorgénica es la del resto de elementos. La mayoria de los compuestos organicos
tienen carbono e hidrégeno, por lo que el resto de combinaciones pueden consi-
derarse como derivados de los hidrocarburos por sustituciéon de los H por otros
atomos o grupos de atomos.

Los hidrocarburos se encuentran en la corteza terrestre en el gas natural y
petroleo, que se usan directamente como combustibles y como sintesis de otras
sustancias.

Las caracteristicas principales es la presencia de isémeros, sustancias con
la misma férmula empirica pero diferente férmula estructural; la capacidad del
carbono para formar anillos y cadenas , practicamente de cualquier tamano.

Es de senalar que tal division en quimica orgédnica e inorganica es totalmente
artificial, pues a partir de sustancias supuestamente inorganicas se sintetizan
otras organicas (fotosintesis de las plantas, respiracién de los humanos), y el
origen de la vida se cree que se dio en el seno de una atmosfera compuesta
originariamente por Hs, H>O, cianuro de hidrégeno HCN, amoniaco N Hj, y
metano CHy.

9.1.1. Alétropos del carbono

El grafito y el diamante son dos alétropos del carbono y mientras que en el
primero los atomos de carbono se organizan en exdgonos planos, en el segundo
se organizan en tetraedros.

Cuando se queman algunos hidrocarburos como el acetileno, se obtiene agua
y carbono, que recibe el nombre de hollin.

El carbdn vegetal se obtiene de la calefaccion en ausencia de aire de la madera
y otras sustancias orgdnicas, tiene una estructura esponjosa (baja densidad) y
al limpiarlo con agua hirviendo se obtiene el carbéon activo, usado en filtros de
agua.

203
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La hulla es una mezcla de hidrocarburos con un 60 o 90 % de carbono, junto
a oxigeno, hidrégeno, nitrégeno, azufre, aluminio, silicio, que cuando se calienta
en ausencia de aire se obtiene el gas de hulla o gas de alumbrado, una mezcla de
metano e hidrégeno, liquidos llamados alquitran de hulla y sélidos que reciben
el nombre de coque, un buen reductor para obtener metales y fésforo.

9.1.2. Compuestos inorganicos del carbono

El monodxido de carbono se obtiene por la combustion del carbono con poco
oxigeno. Se obtiene mezclado con gas hidrégeno (gas de sintesis) al hacer pasar
vapor de agua sobre carbono al rojo, y de la reaccién catalitica del metano con
agua CH4+ H2O — CO+3Ho,, el gas de sintesis es utilizado como combustible.

La estructura de Lewis de esta molécula es |C' = O| pero se parece mas a
la siguiente |C = O| ya que cuando reacciona lo hace desplazando los enlaces
triples y dando lugar a compuestos de adicién como el metanal y el metanol:

IC=0|+ Hy “Y H,C =0
HyC = O + Hy <4 H;C — OH

El compuesto diéxido de carbono puede obtenerse por descomposicion térmi-
ca del carbonato de calcio junto al C'aO, de la fermentacién de la glucosa, de la
reaccién de acidos fuertes con los carbonatos.

El disulfuro de carbono se obtiene de la combustiéon del carbono con azufre
C + 2S5 — (8, siendo su estructura de Lewis S = C' = 5, que es un liquido
inflamable y téxico, disolvente del azufre y del caucho.

El tetracloruro de carbono considerado como derivado del metano se nom-
bra tetracloruro de metano, se obtiene de la oxidacién del disulfuro de carbono
por gas cloro CSa(s) 4+ 3Cla(g) — CCly(g) + S2Cla(g), siendo un disolvente
muy utilizado como agente de limpieza aunque es un téxico peligroso porque
atraviesa la piel.

El cianuro de hidrégeno se obtiene de la calefaccién catalitica del metano con
amoniaco y oxigeno segun la reaccion: 2CHy + 2N Hs + O — 2HCN + 6H-0,
es un liquido incoloro, toxico y se comporta como un acido débil, muy usado en
la industria de plédsticos. Al sustituir el hidrégeno por azufre se obtiene el i6n
tiocianato SCN .

El i6n carburo méas comin esel ~ : C' = C : 7, presente en el carburo de calcio
CaCs que al reaccionar con agua se obtiene el acetileno (etino) e hidréxido de
calcio. El i6n carburo es bésico en agua. Otros iones carburos diferentes estan
presentes en la cementita de los aceros o formando abrasivos como el carburo
de silicio SiC.

9.1.3. Hidrocarburos

Un hidrocarburo saturado es la combinacién de hidrégeno y carbono que
contiene enlaces sencillos entre carbonos; y uno insaturado es el que contiene al
menos un enlace multiple entre carbonos.
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Los hidrocarburos alifaticos comprenden todos los hidrocarburos salvo los
aromaticos. Una serie homéloga es una familia de compuestos con férmulas
moleculares que se obtienen insertando un grupo dado (normalmente —C Hs—)
en la estructura original.

Alcanos

Hidrocarburos que responden a la formula genérica C,, Ha,, 42, cuando la ca-
dena supera los cuatro carbonos presentan isémeros estructurales que responden
a n-alcanos (una cadena lineal), iso-alcanos (un carbono rodeado de otros tres)
y neo-alcanos (un carbono rodeado de cuatro), de esta manera el butano tiene
dos isémeros, el pentano tres, el exano cinco, el eptano nueve, el decano setenta
y cinco. Ademds presentan conformaciones que son rotaciones en torno a enlaces
sencillos entre carbonos.

Desde el punto de vista reactivo son bastante inertes, ni son bases, ni acidos,
debido todo a la gran estabilidad de los enlaces C' — C' y C — H que pueden
ser rotos al elevar la temperatura. Su oxidacién es la reaccién més relevante y
por ese motivo son buenos combustibles, dando como productos COs y H-0O.
Con los hal6genos los atomos de hidrégeno son sustituidos por atomos de cloro
CHy + Cly — CH3Cl + HCI formando clorometano. Al elevar la temperatura
de alcanos de cadena elevada se descomponen en mezcla de alcanos inferiores y
otros hidrocarburos como el eteno e hidrégeno, método que recibe el nombre de
craqueo.

CyHyo ““% CHy = CHy + Cy Hg

calor

CyHg — CHy; = CHy + Ho

Alquenos

Generalmente se obtienen por craqueo de los alcanos superiores, tienen de

férmula general C,,Hs, y su doble enlace les confiere su elevada reactividad
calor

H,;C = CHs;+ Hy — H3C — CHj reaccién de adicién. Otros ejemplos de reac-
ciones de adicién se dan con los halégenos y haluros de hidrégeno, se obtienen
dibromoetano y cloroetano:

calor

HyC =CHy + Bry — HyBrC — CBrH,y
HoC = CHy + HCL““Y HyC — CCLH;

Reciben el nombre de hidrocarburos insaturados, frente a los saturados que
son los alcanos. Sus reacciones tipicas son de oxidacién (combustibles), se ob-
tienen de la deshidratacién (reaccién de eliminacién) del etanol

CyHsOH + HySO4 — CoHy + 2H30+ + HSO47

La mitad de la produccién de eteno (etileno) se destina a la obtencién del
polimero polieteno (polietileno) mediante una reaccién catalitica:

n HQC = CH2 C;lt) (—CH2 — CHQ—)n
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Otros alquenos son el propeno (propileno), el buteno que tiene cuatro iséme-
ros. El butadieno CHy = CH — CH = CHj se polimeriza dando lugar al po-
libutadieno (caucho sintético) siendo el eslabén de la cadena -(CHy — CH =
CH — CHs)-. El caucho natural es un polimero del 1,1-metilbutadieno (iso-
preno).

Alquinos

El més representativo es el etino (acetileno) que responde a la férmula ge-
neral C, Hs,_2, como ya se ha comentado se obtiene por craqueo del etano

CyHg caﬁ; CyHy + 2H5. Es un buen combustible como el resto de hidrocar-
buros, es muy reactivo con los halégenos, dando reacciones de adicién: HC' =

cH 22 Helc = colH e HCI;C — CCl3H como el dicloroeteno y tetrat-
cloroetano.

Al ser hidrocarburos insaturados también dan lugar a reacciones de adicion
como las anteriores.

Arenos: hidrocarburos aromaticos

Los aromaticos Se obtienen de la calefaccién de la hulla y reciben dicho
nombre debido a su olor agradable. Actualmente se obtienen de la industria pe-
trolifera mediante el reformado catalitico, proceso en el que se calientan hidro-
carburos de 6 a 10 carbonos con hidrégeno, dando lugar primero a cicloalcanos
como el ciclohexano para posteriormente obtener el benceno y otros arenos.

El benceno es un liquido incoloro de inferior densidad que el agua e insoluble
en ella, arde con llama azulada y deja poco residuo carbonoso. Su férmula
estructural se debe a Kekulé en 1866, un anillo de seis carbonos con tres dobles
enlaces deslocalizados.

Unos derivados del benceno se obtienen por sustitucién de uno o mas hidrége-
nos por radicales alquilos, tales como el metilbenceno, dimetilbenceno (o-, p- y
m-), trimetilbenceno. Otros se obtienen por condensacién al unirse varios ani-
llos, cuando son dos anillos se forma el naftaleno, si son tres anillos el antraceno,
siete el coroneno, y en nimero infinito el grafito, en los que la gama de colores
se van oscureciendo hasta el negro del grafito.

9.2. Hidrocarburos oxigenados

Puede considerarse que las combinaciones organicas que contienen oxigeno
derivan de cadenas de hidrocarburos, en las que se sustituyen los hidrégenos por
grupos funcionales que contienen oxigeno: alcoholes, aldehidos, cetonas y acidos
carboxilicos.

Loa alcoholes pueden considerarse como derivados de alcanos por sustitucién
de un hidrégeno por un grupo hidroxilo —OH, excepto su obtencién a partir
del gas de sintesis CO+ Hy — CH3OH, también pueden considerarse derivados
del agua:

CHy =CHy + Hy,O = CH3; — CH20H etanol
CH3; —CH =CHy+ H,O = CH3; — CHOH — CHjy 2-propanol
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son reacciones de adicién, en cualquier caso son lentas aunque a 300°C y 70
atm se consigue un buen rendimiento.

Si el grupo OH ha sustituido un H de un carbono del extremo de la cadena,
constituye un alcohol primario, si el carbono en cuestién esta unido a otros dos
carbonos el alcohol es secundario, y si lo estd a tres carbonos es un alcohol
terciario:

] | |
7(‘370H 7(‘370H 7(‘]70H
H

Cuando existe dos o tres grupos OH sustituyentes en los alcoholes, se cla-
sifican en dioles y trioles, ejemplos de ellos son el etilenglicol y glicerina cuyas
férmulas y nombres sistematicos son:

CH>;OH — CH>;0OH 1,2-etanodiol
CH;OH — CHOH — CH>OH 1,2,3-propanotriol

Un uso conocido de los alcoholes es como combustibles, reaccién de oxidacién
en la que se obtiene C'Oy y agua.
Cuando dos alcoholes reaccionan entre si y eliminan agua forman éteres:

C>yHsOH + CoHsOH — CoHs — O — CoHs + HyO

los éteres se nombran considerando las cadenas de hidrocarburos como alquilos
y acabado con la palabra éter, el éter obtenido es el dietil éter, o bien haciendo
uso del grupo alcoxi, es decir nombrando el alcano de cadena més corta junto
al sufijo -oxi y seguido del nombre del alcano de la cadena més larga, de esta
manera el éter obtenido también recibe el nombre de etoxietano.
La calefaccién catalitica de los alcoholes da lugar a la eliminacién del hidrégeno

y a nuevas sustancias como los aldehidos y cetonas, las primeras se obtienen si
el alcohol calentado es primario y las segundas si el alcohol es secundario:

H 0

\ V
H—C‘—OH = H—C + Ho

o H

el aldehido obtenido es el metanal, que podia haberse obtenido oxidando el
alcohol y haber eliminado agua, reaccién de eliminacién y concretamente de
deshidratacion.

La oxidacion o calefaccién catalitica del 2-propanol habria dado lugar a la ce-
tona llamada propanona (vulgarmente acetona) y eliminando agua o hidrégeno
respectivamente, deshidrantando o deshidrogenando al alcohol.

Ambas reacciones de formacién de aldehidos y cetonas constituyen sendos
equilibrios, cambiando las condiciones se cambia el sentido de la reaccion, en las
que se usan catalizadores como el Ni o Pt.
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Si la oxidacién de un alcohol se realiza de forma limitada se obtienen al-
dehidos y cetonas, pero si se realiza en exceso se obtienen acidos carboxilicos:

H 0
| 7

H—C—OH + Oy =H—C + Hy0O
J o

este serfa el dcido metanoico (férmico), si la cadena de hidrocarburo fuera el
etano y se sustituye un H por un grupo —OOH, el 4cido seria el etanoico
(acético); del propano se obtendria el propanoico (propiénico).

La reaccién entre un alcohol y un acido carboxilico recibe el nombre de
esterificacién al obtenerse un éster con desprendimiento de agua como es el caso
del etanoato de etilo.

|
H>0 + CH;—C—0—-CH, — CHjs

Existen unos ésteres muy caracteristicos que son los glicéridos, ya que se pue-
den considerar derivados de la glicerina y de écidos grasos (écidos carboxilicos
con largas cadenas de carbono), llamadas grasas si son sélidos o aceites cuando
son liquidos.

Una reaccién tipica de obtencién de alcoholes es la fermentacion de aztcares
gracias a las levaduras, con desprendimiento de COs.

A modo de resumen las combinaciones organicas de carbono, hidrégeno y
oxigeno dan lugar a alcoholes donde el grupo sustituyente es el —OH, aldehidos
y cetonas donde el grupo sustituyente es el = O en un carbono primario o secun-
dario respectivamente, éteres que contienen el grupo sustituyente —O—, acidos
carboxilicos que contienen sobre el mismo carbono los grupos sustituyentes = O
y —OH, y ésteres donde los grupos sustituyentes son = O y —O — R donde R
es un radical alquilo.

9.3. Combinaciones nitrogenadas

Asi como las combinaciones oxigenadas pueden considerarse derivadas de hi-
drocarburos y agua, los compuestos nitrogenados pueden considerarse derivados
de hidrocarburos y amoniaco (azano), componentes de dichos compuestos son
las aminas y las amidas.
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Las aminas se obtienen al sustituir un hidrégeno del amoniaco por un hi-
drocarburo, si son sustituidos dos hidrégenos la amina es secundaria y cuando
son sustituidos tres se forman aminas terciarias. Las metilaminas tendrian las
siguientes formulas:

H
N—H
CHs /
metilamina
H
N—CH;
CHs
dimetilamina
CHs;
N—CH;
CHs
trimetilamina

Las aminas se obtienen de la reaccién de los alcoholes con el amoniaco, la
mayoria tienen olor desagradable como la putrescina (1,4-diaminopropano)o ca-
daverina (1,5-diaminopentano). Si el hidrocarburo sustituyente es el benceno se
forma el aminobenceno vulgarmente llamada anilina.

Cuando el grupo OH de un acido carboxilico es sustituido por un grupo
—NH> se forman amidas y se nombran cambiando la terminaciéon -oico por
-amida:

H
C p—
NH,
metanoamida
CHs;
C p—
NH,y
etanoamida

siendo el grupo amida el factor clave en la estructura de las proteinas y ciertos
polimeros:

]

—C—NH,

La obtencién en el laboratorio de la urea, carbodiamida, por
Whoher en 1828 a partir de la calefaccion del cianato de amonio NH4OCN
rompié la idea de que los compuestos organicos solamente podian obtenerse a
partir de materia viva:
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NHy;—C—NH,

9.4. Caracteristicas generales de los compuestos
organicos

9.4.1. Isomeria

Los compuestos con la misma férmula molecular pueden tener los atomos
enlazados de diferente manera, reciben el nombre de isémeros, que puede tener
su origen en la cadena, lineal o ramificada, o en la posicién, o en la funcion.
Todos estos isémeros estructurales tienen distintas propiedades y son sustancias
diferentes.

Aquellos que tienen la misma férmula molecular con los dtomos enlazados
igual pero con una distribucién espacial distinta reciben el nombre de este-
reoisémeros; puede deberse a una isomeria geométrica, cis- trans- eclipsada al-
ternada; o a una isomeria éptica porque pueden desviar de manera diferente la
luz polarizada aunque tienen idénticas propiedades fisicas y quimicas.

9.4.2. Reactividad

La reactividad de un compuestos organico se centra en aquellas partes de
la molécula que contiene insaturaciones y en los enlaces polarizados o grupos
funcionales, por este motivo la reactividad al ser independiente de la molécula
en la que se sitien estos grupos funcionales su estudio se sistematiza en base a
una division en grupos funcionales. La mayoria de las moléculas orgénicas tienen
muchos enlaces de fuerza parecida y en las reacciones se obtienen productos no
deseados.

1. Las energia de enlace C — C'y C' — H son superiores a la mayor parte de
las energia de enlace con otros elementos salvoen C — Oy C — F

2. Un enlace doble es menos fuerte que dos enlaces sencillos y uno triple
es menos fuerte que tres sencillos; los enlaces dobles y triples tienen la
tendencia de convertirse en sencillos.

3. La diferencia de EN entre el Cy el H es pequenia, los enlaces del C con los
no metales son basicamente covalentes, salvo en C' — F.
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Grupo funcional nombre Grupo funcional nombre
c==C alqueno R—-—CO—- NH, amida
c=C alquino R—-CO-NH-R amida

R—-OH alcohol R—CO—-NR'R" amida
R-O-FR éter R— NH, amina
R—-—COH aldehido R—NH - R amina
R—-CO-R cetona R— NR'R" amina
R—-COOH acido carboxilico R-C=N nitrilo
R'— COOR éster R—NOq nitrocompuesto

La distribucién de carga polariza los enlaces de las moléculas orgédnicas go-
bernando en gran parte sus reacciones. Hay grupos que aceptan electrones (dci-
dos de Lewis) y tienden a buscar puntos de la molécula donde la densidad
electronica sea elevada, son denominados reactivos electréfilos, y reactivos nu-
cledfilos aquellos que ceden electrones (bases de Lewis) que buscan las zonas de
baja densidad electrénica.

La distribucién de carga puede razonarse en base a varios factores entre los
que destaca el efecto inductivo, por el que el par de electrones del enlace sencillo
sobre un carbono se desplaza hacia el &tomo més EN, por lo que el efecto es —1
cuando se alejan del carbono creando un dipolo con la parte positiva dirigida
al carbono y +1I cuando se acercan al carbono, creando un dipolo con la parte
negativa cerca del carbono.

Reacciones de adicion

Los enlaces multiples se convierten en sencillos, se dan en los alquenos C =
C, alquinos C = C, carbonilos C' = O y nitrilos C' = N.

Las reacciones de adicion en alquenos y alquinos, son todas de adicién
electréfila porque comienzan por el ataque del electréfilo (HY, BrT,...):

CH;—-CH=CH—-CH3+ HBr - CHs —CHy — CHBr —CHj;

CH, = CH, + Hy0 s CH,CH,0H
CH = CH + HCl — CH, — CHCI
CH = CH + 2Bry — CHBry — CHBry
CH = CH + RCOOH — CHy = CHOOCR
CH=CH + CyHsOH — CHy = CHOC,Hj

Reacciones de polimerizacién: en el caso de un alqueno se trata de una au-
toadicion, por ejemplo el eteno se polimeriza formando el polietileno:

n(CH2 = OHQ) — (—CHQ — CHQ—)TL

Reacciones de hidrogenacion: es la mas simple y consiste en la saturacion del
doble enlace, normalmente requiere de un catalizador:

R-CH=CH-R +Hy, 2 R—CHy,— CHy— R
RCHO + Hy = R — CH,OH
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metano
CH4

H20 Cl2

gas de sintesis clorometano
CO + H2 CH3ClI

/ CH2Cl2

/
O8]

NaOH
\ CHCl3
HCO2Na metanol
CH30H CCla
’ / \
HCI -H2 NH3

| / \
acido metanoico metanal metilamina
HCOOH HCOH CH3NH2
(CH3)2NH
(CH3)3N

Figura 9.1: Derivados del metano.

Reacciones de eliminacién

Son las reacciones inversas a las anteriores y por lo tanto requieren de alguna
sustancia que cambie el sentido espontdneo de la reaccién:
CH3; —CHI —CH3;+ KOH — CH; — CH = CHy + KI(]) + 2H20
+
CHs — CH,OH 25 CH, = CH, + H,0

Reacciones de sustitucién

Se sustituye un dtomo o grupo atémico de una molécula por otro, este es el
caso de los haloalcanos:O
CH3Cl+ NaOH ™28 CH;0H + NaCl.

Reacciones de acidos y bases

Los acidos carboxilicos, alcoholes y acetilenos terminales son ejemplos de
sustancias que pueden comportarse como acidos en ese orden de mayor a menor
fuerza.

CyHsOH + NaOH — CQH50_NG+ + H,0
RCOOH + KOH — RCOO~K* + H,0
RC=CH + NaOH — RC =C~Na™ + H,O

Estos acidos pueden oxidar a algunos metales:
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eteno
CH2=CH2

HCI Clz2
etanal etanol cloroetano 1,2-dicloroetano
CH3CHO C2Hs0H C2HsCl CH2CICHCI

I |
—H2 -HCI

|
cloroeteno
Si28ce CH2=CHCl

acido etanoico
CH3COOH

02

'\5\
O™~

N
| o [l
/|

NH3 C2HsOH

/ AN
etanoamida etanoato de etilo
CH3CONH2 CH3COOC2Hs

Figura 9.2: Derivados del eteno.

CyHsOH + Na — CVQILIE',OiAN'CLJr + 1/2H2

Los alcoholes también tiene un comportamiento de base cuando reaccionan
con otros acidos méas fuertes como el clorhidrico y con los acidos carboxilicos
(reacciones de esterificacion):

CH; — COOH + ROH — CH3COOR + H»0

9.5. Polimeros

Los polimeros son sustancias macromolculares que siempre se producen a
partir de un gran numero de moléculas sencillas, que reciben el nombre de
monomeros. Los mondmeros pueden ser tanto moléculas organicas como inorgani-
cas y la formacién de los polimeros puede ser natural o sintética.

9.5.1. Polimeros sintéticos

Hay dos procesos bésicos en la obtencién de polimeros sintéticos, uno es por
condensacién que consiste en la eliminacién de una molécula de baja molecula-
ridad como el agua, y el otro por adicién que consiste en la rotura del enlace
miultiple de moléculas insaturadas.

El polietileno es el ejemplo mas sencillo de polimero sintético de adicién. El
monomero es el eteno y para que se polimerice debe iniciarse con una sustancia
que sea un radical libre (derivado de un peréxido), capaz de reaccionar con
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clase de enlace simbolo sintéticos naturales
|
I
carbono-carbono polietileno caucho
|
—C—0—C—
] |
éster 0 fibras de poliéster acidos nucleicos
|
. O H L .
amida fibras de poliamida albliimina
O
V4
—N—~C 4
o
uretano poliuretanos
| |
éter polimeros de formaldehido celulosa, almidén

Cuadro 9.1: Clases de polimeros
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el eteno rompiendo el doble enlace y quedando una nueva molécula que es un
radical libre:

R—Oe+CHy=CHy — R—0O— CHy — CHye (9.1)

si a esta nueva molécula se van adicionando moléculas de eteno de forma sucesiva
se forma una cadena simple o ramificada que da lugar a un polimero, bien un
liquido viscoso o un sélido con grados de dureza diferentes ya que depende de
los catalizadores implicados en la reacion.

Moléculas derivadas del eteno sustituido dan lugar a polimeros de adicién
carbono-carbono:

= del propeno CHy; = CHC Hj se obtiene el polipropileno
= del cloroeteno o cloruro de vinilo CHs = CHCI el cloruro de polivinilo,
= del propenonitrilo CHy = CHCN el poliacrinitrilo,

= del estireno
CH,=CH —
el poliestireno,

= del tetrafluoroeteno C'Fy, = CF3 el teflén,

= del metacrilato de metilo CHy = C(CHj3) — CO2C Hs el matacritlato de
polimetilo.

Cuando se polimeriza el 1,3-butadieno se obtiene el caucho sintético polibu-
tadieno. A partir del 2-cloro-1,3-butadieno se obtiene el caucho de neopreno. En
ambos casos se representan de la siguiente manera, respectivamente:

{CH, — CH = CH — CHa)}n

Cl

|
{CHy,—C—CH = CHs),

Como se dijo anteriormente los polimeros de consensacion, a diferencia de los
de adicién que contienen todos los atomos de los monémeros iniciales, eliminan
moléculas en la formacion de las cadenas.

El nilén es una poliamida preparada a partir de 1 1,6-hexanodioico y 1,6-
hexanodiamina en condiciones de temperatura y presiéon determinadas, que
elimina una molécula de agua al unirse el grupo hidroxilo del acido con un
hidrégeno del grupo amina, y al tener dos grupos acido y dos grupos amino en
lo extremos de los moléculas iniciales permite que la cadena se desarrolle hasta
alcanzar masas moleculares de diez mil gramos por mol. Este polimero puede
escribirse de la siguiente manera:

{NH — CO — (CHy)4 — CO — NH — (CHs)6}n

El dacrén es un poliéster preparado a partir de 1,2-etanodiol y el acido 1,4-
bencenodicarboxilico que eliminan agua al unirse el grupo hidroxilo del alcohol
con el hidrégeno del grupo hidroxilo del acido.

{O—-CHy;—CHy;— 0O —-CO — — CO¥
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9.5.2. Polimeros naturales

Los hidratos de carbono o carbohidratos son sintetizados por las plantas a
partir del COs y el agua en la fotosintesis y responden a la férmula empiri-
ca Cy,(H20),,. Se clasifican en monosacaridos, disacéridos y polisacdridos. Los
dos monosacaridos mas importantes son la glucosa y la fructosa, el primero es
un anillo formado por cinco carbonos y un oxigeno, con cinco grupos hidroxi-
los. La fructosa es una molécula formada por un anillo de cuatro carbonos y un
oxigeno. Segun la posicién del grupo hidroxilo y del hidrégeno unidos al carbono
secundario unido al oxigeno del anillo se froma la a—glucosa o la S—glucosa.
El azucar de mesa es un disacarido que se obtiene por la condensacién de una
molécula de glucosa y otra de fructora, la unién es del tipo éter.

La celulosa y el almidén son dos polimeros de S—glucosa y a—glucosa res-
pectivamente, siendo ambos polimeros del tipo éter. La celulosa reacciona con
el acido nitrico formando un poliéster sintético conocido como la nitrocelulosa,
que si se le anade alcanfor se obtiene el celuloide (primer pldstico o polimero
sintético obtenido en 1869).

Las proteinas son poliamidas de los aminoédcidos y se obtienen por condensa-
cién, los aminodcidos que dan lugar a las proteinas suelen tener el grupo amina
sobre el mismo atomo de carbono que el grupo acido carboxilico y reciben el
nombre de a—aminoécidos, existen veinte de ellos de relevancia biolégica, el més
sencillo es la glicina (gly) cuya férmula estructural es:

H 0

| YV
H—C‘] —c/

NH2 OH

El ADN, &cido desoxirribonucleico es un ejemplo de dcido nucleico, es un
polimero formado a partir de nucleétidos. Un nucleétido se obtiene de la con-
densacién del dcido fosférico, un azucar (desoxirribosa) y una base nitrogenada.
En el ADN sélo se encuentran nucledtidos con cuatro bases nitrogendas diferen-
tes: la adenina, guanina, citosina y timina.
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9.6. PAU: Cuestiones

Cuestion 1 1. jPor qué se realiza el craking y reforming en las refinerias de
petréleo?

2. Entre el etanol y el etanal hay una diferencia de 58 K en sus puntos
de ebullicién. Justifica el motivo.

3. jPor qué se utiliza la glicerina en las cremas dermatolégicas?
Cuestion 2 1. Indica las diferencias entre el gas del alumbrado y el gas na-
tural?

2. Entre las aplicaciones de los compuestos organicos estan la fabrica-
ciéon de polimeros. Indica composicién y propiedades de cuatro de
ellos (polietileno, policloruro de vinilo, paraldehido, baquelita).

Cuestion 3 Indica los tipos de reaccion maéas importantes que presentan los
alquenos. Describe ejemplos concretos de dichas reacciones nombrando
las especies que intervienen.

Cuestion 4 Escribe y ajusta las reacciones del 2-buteno con los siguientes reac-
tivos, y nombra los compuestos formados en cada caso:
1. Hz(g) (en presencia de catalizador)
2. cloruro de hidrégeno.
3. Clg (g)
4. agua (en medio acido).
Cuestion 5 Escribe las reacciones que tienen lugar entre los siguientes reacti-
vos, y nombra los compuestos formados en cada caso:
1. propano y oxigeno,
2. etanol con acido sulfurico concentrado,
3. etanol y acido etanoico,
4. 2-propanol y permanganato potasico en medio acido.
Cuestion 6 A y B son dos hidrocarburos de férmula molecular CgHyo. Con
objeto de determinar su estructura, los oxidamos y comprobamos que
el A origina butanona y acido acético, mientras que B da lugar a &acido

3-metilbutanoico y un desprendimiento gaseoso de diéxido de carbono.
Establezca la férmula y el nombre IUPAC de A y B.

Cuestién 7 Las férmulas empiricas organicas siguientes: CoHgO, C3HgO y
CyH, corresponden en cada caso a dos compuestos organicos diferentes.
Se desea saber:
1. la férmula desarrollada de cada uno de los compuestos,
2. a qué grupo funcional pertenece cada uno de ellos, y

3. nombre cada uno de estos compuestos.
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Cuestiéon 8 1. Escriba y nombre todos los alcoholes que tienen como férmula
empirica CyH19O.

2. Los alcoholes reaccionan con los acidos organicos formando ésteres.
Escriba las reacciones de esterificacién correspondientes a los alcoho-
les del apartado anterior con el dcido acético (etanoico).

3. Nombre los ésteres formados.
Cuestion 9 1. Formule los siguientes compuestos: sulfato de sodio; 6xido de
aluminio; acido hipoyodoso; 2-pentanol, etil-metil-amina.
2. Nombre los siguientes compuestos: NaHs POy, PbOs, BeCls, CH3 —
CONH,, CH3 —CH =CH — CH; — CHjs.

Cuestion 10 Complete las siguientes reacciones, nombrando los compuestos
que intervienen:

CHs; = CH> + energia —

CHy, =CHy + H,O —

CHy,=CHy; + HCI —

CHy, =CHy + Cly —

CHy =CHy + Hy —

DAl

Cuestion 11 Completar y ajustar las siguientes reacciones y nombrar todos los
compuestos que intervienen en cada una de estas:
1. CH3 — COOH + NaOH —
2. CH3; —CHyI + NH3 —
3. CHy = CHs + HyO —
4. CH3 —CH =CHy + Bry —

Cuestion 12 Completa las siguientes reacciones, nombrando todos los com-
puestos que intervienen: a) CHy = CHy + HCl —, b) CH3 — CH,OH +
HCOOH -, ¢) CHy — CH,OH **"8™°, d) CH3 — CH,OH + NaOH —
ye) CHy — CHOH Ctﬂfrcatali_;ador.

Cuestién 13 1. Nombra y formula, en su caso los siguientes compuestos:
) 4-5 dimetil-1-hexeno

b) 4cido 2-clro propanoico

¢) CeHs — NH,

d) CH3; — CH>ONa

2. completa las siguientes reacciones organicas indicando el nombre de
todos los compuestos que en ellas aparecen:

a

CHs —CH=CH —-CH3+Cly; —
CHy =CHy +CHy; =CHy —
CH=CH+ HCl —

CHs — COOH + NaOH —
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Cuestion 14 Considerar el compuesto de férmula molecular C3 HgO:

1. indicar cuatro posibles férmulas estructurales compatibles con la férmu-
la molecular dada y nombre sélo dos de los compuestos

2. la reduccién de uno de los compuestos anteriores da lugar a un al-
cohol, mientras que su oxidaciéon da lugar a un acido. Formular y
nombrar el compuesto reaccionante, asi como el alcohol y el acido
formados.

Cuestién 15 1. Nombra o formula, en cada caso, los compuestos siguientes:

CHgi(inCHg

al) propilamina ; a2) butanoato de octilo; a3) CHs

CsHs — OH.
2. Completa las siguientes reacciones organicas indicando el nombre de
todos los compuestos que aparecen:
bl) CHy = CHs + H2O —
b2) HCOOH + CH3OH —
b3) CH3 _CH2 — I+ NH3 —
b4) CHs — CHy — CHy — Cl+ KOH (ac) —

; ad)

Cuestién 16 1. Formula los siguientes compuestos organicos (0,2 cada uno):
al) 3,4-dimetilpentano, a2) 4-cloropentanal, a3) metilbenceno (to-
lueno), ad) etil propil éter, a5) etilmetilamina.

2. Nombra los siguientes compuestos organicos (0,2 cada uno): bl) CHz—
CHCHy — CHCH; — HC = CHs, b2) CHy — CHCHs — CHOH —
CH3,b3) CH3—CHCH3;—CHy;—COOH,b4) CH3—CHy—COO —
CHy — CHy — CHj3, b5) CH3 —CHy — O — CHy — CHy — CH3.

Cuestion 17 1. Senala razonadamente entre los siguientes compuestos aquel
que, por oxidacién, da una cetona (1): al) CH3—CHy;— HC = O, a2)
CH3 — CH2 — COOCHg, a3) CHg — CHQ — CHQOH, a4) CGH5OH,
ab) CH3CH(OH) — CHy — CHs.

2. Discute razonadamente si son ciertas o falsas las siguientes afirma-
ciones referidas a la reactividad de los alcoholes (1):
a) los alcoholes tienen cardcter dcido débil
b) por deshidratacién intramolecular dan alquenos en una reaccién
de eliminacién,
¢) los alcoholes no pueden dar reacciones por sustitucién
d) los alcoholes primarios se oxidan facilmente, pudiendo llegar a
obtener un acido del mismo nimero de atomos de carbono.
3. a) Formula cada uno de los productos organicos que aparecen en
las siguientes reacciones:
1) CH3 . CH2 . CHQOH medioacido— HaO A +Brs B

2) CH; — CH(OH) — CHy =29, ¢ 2B, p *Ns,
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+HBr +Bra

3) CH=CH —— F —= G (1,4; 0,2 por producto identi-
ficado)
b) Nombra los compuestos organicos: A, B, C, E, F y G del esquema
anterior.

(0,6; 0,1 por compuesto)

4. Formula o nombra, segiin corresponda: (0,2 por compuesto)
a) Propanona ; b) 1,2,3 propanotriol ; c) Acido butanoico ; d) Triéxido
de azufre ; e) Pentadxido de dinitrégeno; f) CH; — CH(OH) — C =
C—CHs;;g) CH3;—CH(CH3)—CHs ; h) NaClO; i) Os ;j) H3POy.

Cuestién 18 Formula o nombra, segin corresponda, los siguientes compuestos.
(0,2 cada uno)

a) 1,3-pentadiino; b) 3-metil-2-butanol; ¢) etanoato de propilo; d) &dcido
brémico; e) hidrogenocarbonato de plata; f) CH; — NH — CHy — CHs;

CHng‘]HfCO — CH;

CH.
g) ?

CH;»,*C" =CH—CHj;
h) CH;
i) Ba(HS)2; j) (NHy4)2Cra0O7
Cuestion 19 Completa las siguientes reacciones organicas indicando el nombre
de todos los compuestos que en ellas aparecen. (0,4 cada apartado)
. CH; - CH>Cl+ NH3 —
. CHs — CHy — CHyCl + KOH(CLC) —

1

2

3. CHsCHy,0H 2594(cone),

A CHs— CH = CH — CHs + HCI —

5. HCOOH + CHs — CHy — CH,0H 2

Cuestion 20 Completa las siguientes reacciones y nombra los compuestos que
intervienen en ellas. (0,4 cada apartado)

CH=C-CH3;+ HBr —

CHs — CHy — CHy — CH(OH) — CHs
CoHs — CH;y + HNOy 2504 tealor,
CH; —CH =CHz+Cly —

CH; — COOH + CH3CH,OH —

+H2S04

G W e

Cuestion 21 Completa las siguientes reaccciones organicas indicando el nom-
bre de todos los comppuestos que en ellas aparecen. (0,4 puntos cada
apartado)
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1. CH,=CH —-CHy;—-CHs+ Hy —
2. CH; — COO — CHs + H»,0 —

3.
4
)

CH; — CHyCl+ KOH (ac) —

. OH3—CH=CH—CH3+OZQ—>

n CH2 _ CH2 +catalizador+calor

Cuestion 22 Completa las siguientes reacciones indicando el nombre de todos
los compuestos que aparecen (0,4 puntos por aparatado):

1
2
3.
4
5

. CH; —C=C—CHs+ HCl —
. CsHs — CH3 + HNO;

+H5SO4+calor
—_—

+reductor (LiAlHy

CHs; — COOH

. CHs— CH = CHy + Bry —
. CHs — CH,OH + HCOOH

Cuestién 23 Formula o nombra, segiin corresponda: (0,2 puntos por compues-

to)

[t
e

© X NS o WD

etanoato de metilo
propanal

fenil metil éter
yodato de niquel (II)
perclorato de potasio
CH,CH - CHO
N(CHs)s

N2O

NaHCOs5

AlPO,

Cuestion 24 Completa las siguientes reacciones y nombra los compuestos organi-
cos que intervienen. (0,4 puntos cada una)

1. CHy — CH = CH, + HCl —
2. CHy — CHyBr + KOH —

3.
4
5

Ce¢Hs; — OH + NaOH —

. CH3; —COOH + NaOH —
. nCHy = CHsy + catalizador —

Cuestion 25 Formula o nombra, segiin corresponda, los siguientes compuestos.
(0,2 puntos cada uno) a) 1-etil-3-metilbenceno; b) 2-metil-2-propanol; c)
2-metilpropanoato de etilo; d) hidrogenofosfato de calcio; e) sulfito sédico;
f) CuCN ; g) Hg2(NO3)2 ; h) CICH = CH — CHs ;i) CH3 — CHy —
O - OHQ - CHg 3 J) CHg - CH(CHg) —-CO - CH2 - CH(CH3) - CHg.
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NOMENCLATURA DE QUIMICA ORGANICA

(Adaptado a las normas M 1979)
Dependiendo de los grupos funcionales presentes y, por tanto, de su reactividad, las sustancias organi
clasifican dentro de grandes grupos que afectan al nombre de la sustancia. Estos grupos son:

( Lineale Saturalos
. No saturados
Aciclicos Saturad
Ramificado% aturados
No saturados
Hidrocarburo I Saturados
S< Monociclico No saturados
Ciclicos< policiclicod Saturados
No saturados
_ Aromaticos
r o e /,O L. - \//
Acidos carboxilicos R-C Anhidridos 0O
OH -G
0 O
Esteres R-C| Haluros de acilo R-C\CI
O L
Amidas R-C’ Nitrilos R-C=N
NH,
Compuestos con<
Heteroatomos 0 Ko
Aldehidos R-C’ Cetonas R-C’
H R
Alcoholes  R-OH Fenoles ¢-OH
Eteres R-O-R’ primarias  NH,R
Aminas{ secundariadlHRR?

\_ Derivados halgenados R-X terciarias NRIR2R®

1 Hidrocarburos aciclicos lineales saturados
Los nombrese formancon un términonumérico(penta , hexa, etc),seguidodelaterminacionano . Los
primeros hidrocarburosngtano, etano , propano Y butano ) sonexcepcionegVer punto7 en “Guia
para nombrar un compuesto organico”, pagina 23). EjeraplecH,-CH,-CH,-CHg pentano .

Los radicalegproducto @ la pérdidade un hidrégeno) & nombransustituyendda terminacion

—ano por —ilo 0 por séloil  cuando el radical es un sustituyente de una molécula.

Chy

Ch;- radical metilo ; (j:
CH;-CH,-CH-CH,-CH4

3-metilpentano

2 Hidrocarburos aciclicos ramificados
El nombrese formaanteponiendtas denominacionesalas cadenalateralesustituyentegradicales) a
nombrede lacadena maarga(cadena principal) quexistaenla férmula. Delantedel nombre déa cadena
lateralse colocael numerolocalizadorcorrespondientd.a cadengrincipalse numerade formaque €
asignen los localizadores mas bajos a las cadenas laterales.
Ch

Cl—g-éH-CHZ-CHZ-CHZ-CH3

Si haydos o mas cadenas lateralatiferentesse citanen ordenalfabético.La presenciade radicales

2-metilhexano Y N0 5-metilhexano
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idénticos g indica mediantesl prefijo multiplicadoradecuadogi- , tri- , tetra- , penta- , hexa- ,
hepta- , octa- , nona-, deca- , undeca- , etc,0, en casae quepuedahaberconfusién,bis- , tris-
tetrakis- , pentakis- , etc.

H3C-H,C CH 3
CH;-CHy-CHo-CH-C-CH 3 4-etil-3,3-dimetilheptano
Fs

Ver en pag. 24pluintos 4y 5) las reglas completas para la elecciéon y numeracion de la cadena principal.

Hidrocarburos no saturados lineales
Se nombranreemplazandta terminaciénano por-eno , paralos doblesenlacesy por-ino para bs
triples enlaces.

CH=CH-CH; propeno HC =CH etino O acetileno
Acetileno es un nombre vulgar o no sistematia.ah las paginas 23-30 la lista de hombres vulgares.

Si hay méas demidobleo triple enlaceJasterminacioneson-adieno (dos =),-atrieno  (tres 3,
—adiino  (dos=), -atriino  (tres=), -enino  (Un =y un =), -adienino  (dOS =y un =), -enodiino  (Un =
y dos=), etc.

CH=C=ChH propadieno

La cadena principal se elige segun los siguientes criterios, aplicados en ese orden:

a) debe contener el mayor niumero de enlaces mdltiples,

b) debe ser la mas larga,

¢) debe contener méas dobles enlaces.
La cadenae numeradeforma qudos enlacesndltiples tengaios localizadoresnas bajos¢onpreferencia
para los enlaces dobles.

CH;-CH,-CH=CH, 1-buteno CH ,=CH-C=CH 1-buten-3-ino
Losradicales snombrarcambiandda terminaciéno por-ilo . Losradicalesenumerarconlasmismas
reglasquelas cadenggrincipalescon ladiferenciaqueel carbondl siempreesel queposeainavalencia
libre (punto 5 pagina 25).

CHEC-CH,- 2-propinilo CH 3-CH=CH- 1-propenilo

Hidrocarburos monociclicos
Los ro sustituidos se nombraranteponiendel prefijociclo  al nombredel hidrocarbur@orrespondiente.
Las insaturaciones indicancon lasterminacionesno e-ino . La numeraciorsiguelas mismasreglas
gue pardos hidrocarburogineales.Los radicales 8 nombrarde formasimilar alos delos hidrocarburos
lineales.

ciclobutano 1,3-ciclopentadieno 3-ciclopentenilo

N O 7
HC— Gb
Hidrocarburos aromaticos
Se caracterizapor la presencia ddoblesenlaces conjugadoBn lalista denombresvulgaregpéagina 29)

se dan los nombres de los mas caracteristicos, asi como de su sistema de numeracion.

benceno naftaleno
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Los anillosbencénicoslisustituidoppuedennombrarsecomoorto- , meta- Y para- , envezde 1,2- ,

13- yi14- .
1,2-dimetilbenceno (o] 1,3-dimetilbenceno (o]
o-dimetilbenceno 0 o-xileno mdimetilbenceno 0 mxileno
CH CH
Ch
Ch

6 Hidrocarburos con parte ciclica y parte aciclica
Cuando eruna molécula coexistenna parteciclica y otra aciclica, s considerda partelineal como
sustituyente dlaciclicacuando séldayun ciclo convariascadenasinidasa él, peroal revéscuandchay
una cadena con varias cadenas laterales o ciclos unidos a ella.

1-butil-1,4,4-trimetilciclohexano 1,4-diciclohexil-2-metilbutano
CH— CH-CH,— CH

|
HC CH-CHy-CH,-CHg CH
HC Ch

1-fenil-2,3-dimetil-1-hexeno

HC Ch

crg-cw-cn—b—Hé— é:: CH@

Alternativamente, puede usarse el criterio de tamafio:
@ Ch—(CH2) 14-Chs 1-fenilhexadecano

7 Derivados halogenados

Los halégenosinidosa carbonose consideran sustituyentde la cadena principay se les nombra
mediante el prefijtiuoro- , cloro- , bromo- 0yodo- :

CHCI  clorometano CH ,Cl, diclorometano CHCI 3 triclorometano O cloroformo
Otra forma de nombrarlos es como haluros de alquilo (homenclatura radicofuncional):

CHCI  cloruro de metilo
Cuandotodoslos atomosde hidrégendsalvolos de losgruposfuncionaleshan sidosustituidospor
atomos de un halégeno, se pueden emplear los prefijosro- , percloro- , etc.

CR3(CF,) 3CR3 perfluoropentano

8 Compuestos con otros grupos funcionales
Como normaeneral si hayvarios grupoduncionaledistintos,primerodebeelegirseel grupoprincipal.
El grupoprincipal e el primeroqueaparezcarelalistarecogideen €l punto 1 pagina 2 (primero acidoy
derivados, luegaldehidoscetonas, alcoholesjc.). El grupo principal fijala terminaciérdel nombre
(—oico , -ol , -ona , etc).Los demaggruposno principales 8 nombrancomosustituyentes;olocandad
prefijo adecuado.

La cadenarincipaldebeconteneel maximonumerode gruposprincipales punto 4 pag.24). Su
numeracion se elige de forma que a éstos les correspondan los localizadores nasba9pag. 25).
HOCH-CH5-CH5-CH,-CH»-CO-CH3 Cadena principaheptano.

Grupo principal-co- (cetona), sufijoona .
Otros grupos:0oH (alcohol), prefijo hidroxi-
Nombre:7-hidroxi-2-heptanona.
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Este tipo @ nomenclaturae llamasustitutivay se basa a designamedianteun sufijo el grupoprincipal
introducidoen elhidrocarburdasequellamamosadena principalA vecesse usan otrasiomenclaturas
como la radicofunciona&h la quela palabraguedesignael grupofuncionalse asociaconlos nombresde

los radicales que designan el resto de la molécula. En esta nomenclatura, la molécula anterior se desigr

5-hidroxipentilmetilcetona

Acidos carboxilicos

Laterminaciorparaun acidocarboxilicocuandces el grupoprincipal e -oico ; ademase colocala palabra

acido delante dehombre. Cuandao es ebrupoprincipal ydebenombrarseomosustituyenteel prefijo

escarboxi-  para el grupeCoOH Muchos acidos tienen nombres vulgares (ver lista en pagina 30).
CH,=CH-CH,-COOH acido 3-butenoico

HOOC
acido 3-carboxi-hexanodioico
HOOC-CH-CH,-CH-CH,-COOH

HsC HOOC CH 3 . _ _— -
| A acido 3-carboxi-2,5-dimetilhexanodioico
HOOC-CH-Ch-CH-CH-COOH
Unanomenclatura alternativs laque utiliza laterminaciéncarboxilico en lugarde-oico  paraindicar
la presencide un grupo-COOHsustituyend@ un hidrégencenla cadenakl nombrede los dosltimos
compuestos en esta nomenclatura seria

acido 1,2,4-butanotricarboxilico Yy &cido 2,3,5-hexanotricarboxilico .

Obsérveseue, adiferencia @ cuandose usa laterminacidn-oico , cuandose usa la terminacion

—carboxilico , el carbonodel grupo-COOHNoO se incluyeen la cadengrincipalya quela terminacion

—carboxilico le incluye.

Anhidridos

Se nombran como los acidos de los que proceden sin mas que cambiar lagadalpar anhidrido
CH;-CO-0-OC-CH4 anhidrido etanoico 0 anhidrido acético
CH;-CO-0-OC-CH,-CH4 anhidrido acético-propiénoico

Esteres

Cuando sorel grupoprincipal,se nombrancomo procedentes den acidopor sustituciérdel hidrégeno
acidoporun radical.Se nombrasustituyendda terminacidn-oico del acidgor -oato y se completad
nombre con el del radical.
CH;-COO-CH,-CH3 etanoato de etilo O acetato de etilo
Cuandonoes elgrupoprincipal,se nombranediante kprefijo Riloxicarbonil- , dondeR eslaraizdd
radical, para el grupe@ooR o mediante el prefij(RC)oiloxi- para el grup@rC)00- .
CH;-COO-CH,-CH,-COOH acido 3-etanoiloxipropanoico
CH;-O0OC-CH,-CH,-COOH acido 3-metiloxicarbonilpropanoico

Haluros de acilo

Se usanormalmented nomenclatura radicofuncion&uando sorel grupoprincipal, senombrancomo
procedentede un acidgor sustituciérdelhidroxilo por unhaluro. Se nombracomohaluros  delradical
(RC)O- , cuyo nombre egRC)oilo

CH;-COCI cloruro de etanoilo O cloruro de acetilo
El grupo xoc- se nombra como sustituyente con el prefiggoformil—
CIOC-CH,-COOH acido (cloroformil)acético

Amidas
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14

15

16

17

Cuando soml grupoprincipal,senombrarcomoprocedentes den acido porsustitucién dehidréxidopor
un grupo-NH,. Se nombransustituyendda terminacion-ico del acidopor -amida y se completed
nombrecon el delradical. El prefijo paranombrarel grupo-CONH, cuando e un sustituyentess
carbamoil-

(CHy) ,-CH-CONH, 2-metilpropanamida 0 2-metilpropamida

H;C CH 4

NI—h—OC—éI—lLCH—COOH
La sustituciénde un hidrégenounido al nitrégenopor un grupo R se indica mediantel prefijo
correspondiente y el localizadox .

CH;-CO-NH-CH4 N-metilacetamida 0 Nmetiletanamida

acido 2-metil-3-carbamoilbutanoico

Nitrilos
Laterminaciérparanombrarun nitrilo cuandoes el grupo principaks -nitrlo . Cuandose consideran
los compuestosR-CN como derivadosle acidos R-COOH que tienemombresvulgaressu nombrese
puede formar aartirdel vulgar del &cideambiandeico  por-nitilo . El prefijo paranombrarel grupo
-CN cuando es un sustituyentecesio-

CH;-CN  acetonitrilo O etanonitrilo NC-CH 2-COO-CH;  2-cianoetanoato de metilo
Alternativamente, puede usarse la nomenclatura radicofuncional:

CH;-CN  cianuro de metilo

Aldehidos
Laterminaciérparanombrarun aldehidocuandoes €l grupo principaks -al . El prefijo paranombrard
grupo-CHo cuando es un sustituyentef@snil-

CHO
é 3-formilhexanodial
OHC-CH-CH-CH,-CH,-CHO

Unanomenclatura alternativa aqueutiliza la terminacion -carbaldehido en lugaide —al paraindicar
la presencide un grupo -CHO sustituyend@ un hidrégenocenla cadenaEl nombrede los compuestos
anteriores en esta nomenclatura seria

1-bromo-1,2-etanodicarbaldehido Y 1,2,4-butanotricarbaldehido

OHC-CH-CHBr-CHO 2-bromobutanodial

Cetonas
Laterminaciérpara nombrar uneetonacuando s el grupoprincipal & -ona . El prefijo paranombrare
grupo=0cuando es un sustituyenteogs- .
CH;-CO-CHg propanona CH 3-CO-CH»-CH»-CHg 2-pentanona
CH;-CH»-CO-CH,-CH»-CHO 4-oxohexanal
En la nomenclatura alternativadicofuncional e usa lapalabracetona , anteponiendoomo prefijoslos
nombres de los radicales unidos al grupo CO:
CH;-CO-CH3 dimetilcetona CH  3-CO-CH,-CH5-CH3 metilpropilcetona
Cuando egrupocetodnico e encuentrainidoa unanillo aromatico, recibe elombregenérico é fenona. $
el anilloes bencenose hombrancomoprocedentegeun acidopor sustituciordelhidréxidoporel grupo
fenilo, sustituyendeico por-fenona .

O oo

Alcoholes y fenoles
Laterminacionparanombrarun alcoholcuandces € grupo principaks -ol . El prefijo paranombrard
grupo-0oH cuando es un sustituyenten@soxi-

acetofenona 0 etanofenona
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CH,=CH-CH,0OH 2-propen-1-ol
HOCH-CH,-CH,-COOH acido 4-hidroxibutanoico

Alternativamente se puede usar la nomenclatura radicofuncional:
CH;OH alcohol metilico

Cuando el grupo alcohol se encuentra unido a un anillo aromatico, recibe el nombre genérico de fenol.

(on
18 Aminas

Cuando unaminaprimaria & €l grupo principalse nombraafiadiend@l sufijo -amina al nombredela
cadena principaRH. Alternativamente,espuede nombraprecediendta palabraamina con elnombreddl
radical R—. Esta segunda alternativa es preferible para compuestos sencillos.
CHNH, metanamina O metilamina
Cuando el grupo principal es una amina secundaria o tersiaédrica se nombra afiadiendo al nombre del
radical un prefijodi- o0 tri- , respectivamente.
NH(CH;) » dimetilamina N(CH 3)3 trimetilamina
Cuando ebrupoprincipal es unaaminaasimétrica lossustituyenteslel N queno pertenecen &a cadena
principal, se nombran como prefijos usande- como localizador
CH,CH,CHNHCH  NMrmetilpropilamina CH 3CHCHN(CHg) » N,N-dimetilpropilamina
Cuando la amina no es el grupo principal, se usa el prefiyo- para indicar el grupeNH,.
CH;NHCHCH,COOH acido 3— Ntmetilaminopropanoico

fenol

19 Eteres
Se suele emplear la nomenclatura radico-funcional:
CH;-O-CHg éter dimetilico O dimetiléter
CH;-O-CH»-CHg éter etilico y metilico O etilmetiléter

20 Anionesy sus sales
Los anionegprocedentede la eliminacion & un H* de unalcoholo fenol se nombransustituyendda
terminacién-ol por la terminaciénolato
CH;-OH metanol CH 5-O- anién metanolato
CgHs-OH fenol C gH;-O" anion fenolato
Los anioneprocedentedela eliminaciéon @& un H* de un acidose nombransustituyendda terminacién
—ico por la terminacidrato :
CH;-COOH acido acético CH ,-COO anion acetato
Los anioneprocedentesle la eliminacion & un H* de un atomode carbonose nombranafiadiendod
terminacion-uro :
CH;-CH,-CH,-CHg butano CH 3-CH,-CH,-CH," butanuro
Las sales se nombran de la forma habitual:
CH;-O" Na*  metanolato de sodio CH 3-COO Na*  acetato de sodio

Bibliografia
1 W. R. Peterson;Formulaciéon y nomenclaturale quimicaorganica”,Edunsa, Barcelon&? edicion,
1985 247 paginas, ISBN 84-85257-03-0.
2 IUPAC, “Nomenclatura dla quimicaorganicaseccione#, B, C, D, E, F y H", CSIC-RSEQ Madrid,
1987 565paginasadaptacion castelladl originalinglés(normasl979), preparada poE. Fernandez
Alvarez y F-Farifia Pérez, ISBN 84-00-06638-3.



Facultad de Farmacia. Universidad de Alcala Nomenclatura Organica 23

GUIA RAPIDA PARA NOMBRAR UN COMPUESTO ORGANICO

Lo guesigueesuna guigarala nomenclaturaelcompuestosrganicos gartirde su formula.No abarcaodos
los casosposibles perai unamayoria. Sautiliza principalmentéa nomenclaturaeltipo sustitutivoParausar
esta guiagscogauna férmula cuyo nombrete planteedudas,contestdas preguntagjue ® te formulana
continuacion yhazlas accionegjue ® te indican.Los nUmerosremiten alapartadaorrespondientdel texto,
donde g especificanasextensamentalaccidna realizar Esta guia es una ayuda para resolver los
ejercicios propuestos, pero presuponeque ya se conocen las herramientas basicas expuestas
en las paginas anteriores.

Anhidrido 2.1
Ester 2.2
Haluro de acilo 2.3
Amina 2.4
Eter 2.5
Sal 2.6

Considéralos como Elige la cadena o ciclo principal 4
sustituyentes 3 Numera la cadena o ciclo principal 5

; Tiene un nombre vulgar?

Elige la raiz 7
Elige las terminaciones 8
Coloca localizadores y

multiplicadores 9

i

Toma el nombre vulgar 6 | [ Crea el nombre sistematico 1 0]

¢ Tiene sustituyentes?

Nombra los grupos simples 11
Nombra los grupos complejos 1 2
Coloca los localizadores y

multiplicadores 13

;

|Escribe el nombre completo del compuesto 14




24

Nomenclatura Organica Quimica General. Grupo B. Curso 1993/94

1.- Elige el(los) grupo(s) principal(es), que sera(n) la(s) primera(s) que aparezca(n) en la siguiente lista:
»acidos y derivadosR-COOH > R-CO-0O-CO-R'> R-COOR' > R-COX > R-CONH
e nitrilo : R-CN
 aldehidos y cetonasR-COH > R-CO-R'
+alcoholes y otrosR-OH > R-NH, > R-O-R'
Algunos grupos como los halégenos nunca se nombran como grupos funcionales, s6lo como sustituy

2.- Si el grupo principal es uno de las siguientes, actla de la forma expuesta:

1.- anhidrido [R-CO-O-CO-RY: escribka palabraanhidrido , el nombredelacidoR-COOH (para
conocer ehombredel acidoempieza kprocesalesdeel puntol) y el nombredel aciddR'-COOH
(si sondistintos) ordenadoslfabéticamente geparados pam guion. Ej.: CH;CO-O-CO-CH,-CH,

anhidrido acético-propionico

2.- éster [R-COORY: escribeel nombredel 4cidoR-COOH (paraconocerel nombredel acido
empiezael procesodesdeel puntol), cambiandoa terminaciénico por -ato , escribela
preposicidrie, Y, finalmente, escribe eélombredelsustituyente R(verel puntol12 paranombrar
sustituyentes) acabandolo-en Ej.: CH;-COOCH acetato de metilo

3.- haluro de acilo [R-COX]: escribeel nombredel haluro (fluoruro , cloruro , etc),la
preposiciérde y el nombredel sustituyenté&k-CO-(ver el punto 12 paranombrarsustituyentes)
acabandolo em . Ej.: CH;-COCI cloruro de etanoilo (0 acetilo ).

4.- amina: [RNH,, RR'NH o RR'R"N]: Si R es |la cadena principakscribe sin separacioentre
ellos, elnombrede lossustituyente®R' y R” (ver el punto 12 paranombrarsustituyentespor
ordenalfabético y, ensu caso, corel prefijomultiplicativocorrespondiente, eobmbredelradical
R,y la palabramina . Ej.: (CHg) 5,(CH5-CH,)N  Adimetiletilamina

5.- éter[R-O-R'] :escribda palabraster seguidade losnombresde lossustituyente®y R' (verd
punto 12paranombrarsustituyentesacabadosn-o, ordenadoslfabéticamente, geparados por
la conjunciony. Ej.: CH;-O-CH,-CH, éter de etilo y metilo ; CH—CH,~O-CH-CH; éter
dietilico

6.- salesi) derivadas dealcohol [RO-M*]: escribeel nombredel alcohob fenolR—OH (para
conocersu nombre empiezeel procesadesdeel punto ) sustituyendda terminaciénol  por
—olato , masla preposicionie, maselnombredel cationEj: CH;0Na metanolato de sodio )
derivadas de acido[RCOOM*]: escribeel nombredel acido R—COOH (paraconocersu
nombre empieza kprocesalesde epunto 1)sustituyendda terminaciénico por —ato , masla
preposiciorde, mas el nombre del cation. Ej,COONa acetato de sodio

3.- Considera etestode gruposno principales comaustituyentey continlaen el punto siguientg(en
puntol2 se muestra&cémonombraios sustituyenteslComoexcepciénlos grupos-NH—y —O—,pueden
ser consideradamo—CH,—, anteponiendal nombreasiobtenidda particulaaza uoxa con elprefijo
multiplicativo y el(los) localizador(ejorrespondiente£).. CH,-0-CH,-COOHpuede senombradccomo
un derivadodel acido  acético  [CH;-COOH con un sustituyentenetiloxi- [CH-O-] lo queda ¢
nombre deicido metiloxiacético ; 0 bienunacadenacH,-CH,-CH,-COOH conel-CH,- del carbond
sustituido por un -O- lo que da el nombreacido 3-oxabutirico

4.- Escoge la cadena o ciclo principal de acuerdo a los siguientes criterios, aplicandolos por este orden:
1.- Debe contener el grupo principal el mayor nimero de veces.
2.- Cuando hayanaparteciclica y otraaciclica,la cadena aiclo principalserda quetengael mayor
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numero de sustituciones o, alternativamente, sea mayor

3.- Debe contener el mayor nimero de dobles y triples enlaces considerados conjuntamente.

4.- Debe tener la mayor longitud.

5.- Debe contener el mayor nimero de dobles enlaces.

6.- Debe teneloslocalizadoresnas bajoposiblegaralos gruposprincipales (veb parasabercémo
se numerda cadena)Ordénalosle menora mayor para cad&asoposible,y comparal nimero
resultantePej: 1,1,3,5 antes de 1,1,4,5.

7.- Debe tener los localizadores mas bajos posibles para los enlaces multiples.

8.- Debe tener los localizadores mas bajos para los enlaces dobles.

9.- Debe tener el mayor nimero de sustituyentes citados como prefijos.

10.- Debe tener los localizadores mas bajos posibles para los sustituyentes citados como prefijos.

11.- Debetenerel mayor niUmerde veces etustituyenteguehayade citarsen primedugarenorden
alfabético.

12.- Debe tenelos localizadoresnas bajoposiblesparalos sustituyentegue secitan en primerlugar
en orden alfabético.

5.- Numera la cadena o ciclo principal de acuerdo a los siguientes criterios:

1.- Algunostiposde compuestos;omolos anillos bencénicos condensadiesien un sistemaespecial
de numeracién (pagina 29).

2.- (SOlo paraadicaleskEl carbonague presentta valencia libredebetenerel localizadomasbajo
posible (generalmente el nimero 1).

3.- Los grupos principales deben tener el conjunto de localizadores més bajo.

4.- Las insaturaciong&onpreferencia dlos dobleenlacesobrelostriples)debertenerel conjunto
de localizadores mas bajo.

5.- Los sustituyentes deben tener el conjunto de localizadores mas bajo.

6.- Los sustituyentes, ordenados alfabéticamente, deben tener el conjunto de localizadores mas ba

6.- Si lacadengrincipaltieneun nombreno sistematicgver listade nombressulgaresen pagina28-30),
puedetomarse éstesaltando lagtapas A 10. Losderivados décido(amidas,etc)y los nitrilos pueden
coger laraizdelnombre vulgar del acidsustituyendo ldaerminacioénico por -amida , -nitrilo , etc.
P.ej. CI—g—CN etanonitrilo 0 acetonitrilo ; CI—g—CONIj etanamida O acetamida .

7 .- Cuentael nimerode carbonode la cadengrincipaly asignala raizdel nombrecorrespondientale
acuerdo a la siguiente tabla (no olvides pagresucaso a palabraciclo  delante de la raiz):

UNIDADES DECENAS CENTENAS EXCEPCIONES

hen deca hecta met (1)

do (i)cosa dicta et (2)

tri triaconta tricta prop 3)
tetra tetraconta tetracta but 4)
penta pentaconta pentacta undec (12)
hexa hexaconta hexacta

hepta heptaconta heptacta

octa octaconta octacta

nona nonaconta nonacta

lo que da lugar a las siguientes raices para los nimeros de atomos de carbono especificados:
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1 met 15 pentadec
2 et 16 hexadec
3 prop 17 heptadec
4 but 18 octadec
5 pent 19 nonadec

6 hex 20 icos

7 hept 21 henicos
8 oct 22 docos

9 non 23 tricos
10 dec 24 tetracos
11 undec 25 pentacos
12 dodec 26 hexacos
13 tridec 27 heptacos
14 tetradec 28 octacos

Ej.: CH,OH-CHOH-CHOH se asignara la rafzop
CH,OH-CH-CH=CH,-CH3: Se asignara la rajent
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29 nonacos
30 triacont
31 hentriacont
32 dotriacont
33 tritriacont
40 tetracont
50 pentacont
60 hexacont
70 heptacont
80 octacont
90 nonacont

100 hect

132 dotriacontahect

456 hexapentacontatetract

8.- Selecciona las terminaciones adecuadas de la siguiente lista:

1.- -eno sihay dobles enlaces

2.- -ino si hay triples enlaces

3.- -ano si no hay dobles ni triples enlaces

4 .- La terminacion de el(los) grupo(es) principal(es):
R-COOH  -oico R-CONH, -amida R-CN -nitrilo
R-COH -al R-CO-R' -ona R-OH -ol

Ej.: CH,OH-CHOH-CHOH se seleccionaran las terminaciores Y -ol
CHOH-CH-CH=CH,-CH3: se seleccionarén las terminacior@s Y -ol

9.- Coloca loslocalizadores correspondientdslantede cadaterminacién separadopor comasy entre
guiones (p.ej1,3,5- ) seguidos del prefijjo numeral adecuadiatfi ,etc).
Ej.: CHOH-CHOH-CHOH -1,2,3-triol
CH,OH-CH-CH=CH,-CHg

-3-eno Y -1-ol

10.-Adiciona alaraiz obtenideen 7, lasterminaciones obtenidas 8 y 9, escribienddodo juntosin dejar
espacios. @ en cuenta que:
1.- Los localizadores de la primera terminacion se colocan delante de la raiz.
Ej.: CH,0OH-CHOH-CHOH 1,2,3-propanotriol Y Nopropano-1,2,3-triol
CH0OH-CH,-CH=COH-CH  3-penteno-1-ol Y No pent-3-eno-1-ol
2.- La-a terminal &tlos afijosmultiplicadores s elidecuandova seguidale wn prefijo o terminacion
gque empieza pGt—, Oo- .
Y No tetr
La vocalterminaldelos nombreslelos compuestatindamentaleseselidecuandovaseguidade
una terminacién que empieza peri- , o- 0 u-.
en lugar de-penten 0-1-ol

Ej.: tetramina aamina

Ej.: 3-penten-1-ol
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11 .- Nombra los sustituyentes simples de la cadena principal:

F fluoro- -COOH  carboxi- -CHO formil- -NH, amino-
Br bromo- -CONH,  carbamoil- =0 0Xx0- -NH- imino-
Cl cloro- -CN ciano- -OH hidroxi- >N- nitrilo-
| yodo- -COX haloformil- -O- oxXi-

_ HyC-O OH o
Ej.: el grupo -OH se llamaidroxi

’ HOOC[éH-CH-CIj-CHZ-COOH

12.-Nombra los sustituyentes complejos, de acuerdo a las siguientes reglas:

1-

Selecciona el tipo de sustituyente, comparandolo con la siguiente lista:

R- -il -COOR -iloxicarbonil R(C)ONH- -amido
R-O-  -iloxi R(C)O- -oil R(C)OO- -oiloxi
Ej.: HsC- O OH contiene un sustituyente R-O-.

' HOOCléH-CH-CIj-CHZ-COOH
Nombra elgrupo R-, tratandolo comai fueraun compuestdr-H, y teniendo en cuenta qee
grupoprincipal ser&iempre etarbonaconla valencidibre, porlo queesteserdnumeradaomo
el nUmero 1y el resto de grupos seran considerados como sustituyentes.

En el ejfemploCH;- viene decH, (metano )

El nombredel sustituyentee obtienecambiandda terminaciénano o, s acaban -eno 0 -ino ,
solo la-o , por las terminaciones sefialadas en 12.1.

En el ejemplocH;0- se llamanetiloxi-

Otros ejemplos:

CHz-  metil- -COOCH; metiloxicarbonil- CH3CONH- etanamido-
CHg3-O- metiloxi- CH3CO-  etanoil- CH3COO-  etanoiloxi-

13.-Coloca delante delombrede cada sustituyentdgs localizadores correspondienseparados paomasy
entre guionegp.ej.-2,56- ), seguidogdel prefijo numeralcorrespondientédi , tri , tetra , O bis,
tris , tetraquis , Si puede haber confusion). En el ejemgaiidroxi Y -2-metiloxi

14.-Colocalos nombreglelos sustituyentegyrdenadoslfabéticamente, delantiel nombreobtenidoen 10.
Los sustituyentegue,por sucomplejidad, puedagiar lugara confusion,secolocan entre paréntes3.d
compuesto es un acido, coloca la pal@bigw delante del nombre obtenido.

C-0 OH
Ej.: H

: |é acido 3-hidroxi-2-metiloxihexanodioico
HOOC-CH-CH-CH-CH,-COOH
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ALGUNOS NOMBRES ORGANICOS VULGARES

HIDROCARBUROS ACICLICOS SATURADOS

CH, metano ICH3
CHz—C—CH, neopentano*
CH3-CHy etano l
CH,
CH5-CH,-CHg propano CH, _
"CH-CH,-CH,4 isopentano*

CHa-CH,-CH,-CHj butano CHs

CH, _ CH,3

"CH-CH, isobutano* "CH-CH,-CH,-CHj; isohexano*
CHs CH,

RADICALES UNIVALENTES DE HIDROCARBUROS ACICLICOS SATURADOS

CH; . . CHs _ _
CH— isopropilo* _CH-CH,-CH,— isopentilo*
CH3 H3
CH,
CH, , _ l .
“CH-CH,— isobutilo* CH3;— C— CH,— neopentilo*
CH |
3 CH,
CH5-CH
ST secbutilo* (’:HS
CHj CH3-CH,-C— terc-pentilo*
|
?H3 CH,
CHa— C— terc-butilo* CH . ,
3¢ ?CH-CHZ-CHZ-CHZ—|soheX|Io*
CHj CHs;
HIDROCARBUROS ACICLICOS INSA TURADOS
CH,=CH, etleno CH=CH acetilert
CH,=C=CH, aleno
T
CH,=CH-C=CH, isopreno*

RADICALES UNIVALENTES DE HIDROCARBUROS ACICLICOS INSA TURADOS

CHZZ CH—

CH,= CH- CH,—

vinilo CH,

|
alilo CHy,=C— isopropenilo*

* Estos nombres s6lo deben emplearse para los hidrocarburos o radicales sin sustituyentes
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COMPUESTOS AROMATICOS NO SUSTITUIDOS

9 10

benceno ; Q

1

O ) fenantreno**

- O
(]

-
[oe]
[Ce]

7 2
naftaleno ] ‘ antraceno**
6 3 6 A =
5 4 5 10 4
COMPUESTOS AROMATICOS SUSTITUIDOS
CH3 5-CH-CH,
@ tolueno @ cumeno
CH, CH=CH,
CH,
o-xileno estireno
CH,
@ m-xileno /@ mesitileno
‘CH,4
CHs 5-CH-CH,

O

p-xileno @ p-cimeno

RADICALES UNIVALENTES COMPUESTOS AROMATICOS

CH,

fenilo ’ tolilo
(o- en el ejemplo)

e ~ | ftali
bencilo naftalilo
AN (2-, en el ejemplp

** La numeracion de estos ciclos no es sistematica

o O

29
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DERIVADOS HALOGENADOS DE LOS HIDROCARBUROS
CHF, fluoroformo CHBry bromoformo

CHCl, cloroformo CHI5 yodoformo

ACIDOS CARBOXILICOS

HCOOH acido formico  HOOC-COOH acido oxalico
CH3-COOH acido acético HOOC-CH,-COCH 4cido maldnico
CH,-CH,-COOH acido propionico HOOC-CH,-CH,-COOH  4cido succinico

CHs3-CH,-CH,-COOH 4cido butiico  HOOC-(CH,)3-COOH  &cido glutarico

H H HOOC H
— acido maléico — acido fumarico
HOOC COOH H COOH
COOH COOH
acido benzoico acido ftalico
COOH

ALDEHIDOS Y CETONAS

HCHO formaldehido* CH3-CO-CHg acetona
CH5-CHO acetaldehido*  CH5-CH,-CHO propionaldehido*
CegHs-CHO benzaldehido* CH3-CH,-CH,-CHO butiraldehido*

* Estos nombres proceden del nombre vulgar del respectivo acido, cambiando “acido —oico” por “—aldehido

ALCOHOLES Y FENOLES

CH,OH OH
alcohol bencilico fenol
CH; OH
CHz;— (';_ OH alcoholterc-butilico OO 2—naftol
|
CHs;
HOCH,-CH,0OH etilenglicol HOCH,~CH(OH)-CH,0H glicerol

CH5-CH(OH)-CH,OH  propilenglicol

ETERES

CgHg-O-CHy anisol






From: http://physics.nist.gov/constants

Fundamental Physical Constants — Frequently used constants

Relative std.

Quantity Symbol Value Unit uncert. u,
speed of light in vacuum ¢, co 299792458 mst (exact)
magnetic constant Lo 4 x 1077 NA—2

=12.566370614... x 10°7 N A2 (exact)

electric constant 1/pc? €0 8.854187817... x 10712 Fm™! (exact)
Newtonian constant

of gravitation G 6.67428(67) x 1071 mikg=!ls™2 1.0x107*
Planck constant h 6.626 068 96(33) x 1073 Js 5.0 x 1078

h/2m h 1.054 571 628(53) x 1073 Js 5.0 x 1078
elementary charge e 1.602176487(40) x 1071 C 2.5 x 1078
magnetic flux quantum h/2e [ 2.067833667(52) x 1071° Wb 2.5x 1078
conductance quantum 2¢2/h Gy 7.7480917004(53) x 107> S 6.8 x 10710
electron mass Me 9.10938215(45) x 1073" kg 5.0 x 1078
proton mass mp 1.672621637(83) x 10727 kg 5.0 x 1078
proton-electron mass ratio mplme  1836.15267247(80) 4.3 x 10710
fine-structure constant e?/4neghc  « 7.297 352 5376(50) x 1073 6.8 x 10710
inverse fine-structure constant o' 137.035999679(94) 6.8 x 10710

Rydberg constant a®mec/2h R 10973 731.568 527(73) m~! 6.6 x 10712
Avogadro constant Na, L 6.02214179(30) x 10% mol ! 5.0 x 1078
Faraday constant Nae F 96 485.3399(24) C mol~! 2.5 x 1078
molar gas constant R 8.314472(15) Jmol™' K~! 1.7 x 1076
Boltzmann constant R/Na k 1.3806504(24) x 107 JK! 1.7x 1076
Stefan-Boltzmann constant

(m2/60)k*/ 1% c? o 5.670400(40) x 1078 Wm2K* 7.0x107°

Non-SI units accepted for use with the ST

electron volt: (e/C)J eV 1.602 176 487(40) x 1071 J 2.5 x 1078
(unified) atomic mass unit

Lu=my, = £m(*?C) u 1.660538 782(83) x 10727 kg 5.0 x 1078

= 1073 kg mol~!/N4
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