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INTRODUCCION

En este texto se introducen las bases de la formulacion y la nomenclatura quimicas, tanto
organicas como inorganicas. Se trata de un aspecto basico para entender el lenguaje de la

Quimicay, con ello, aprender y trabajar con los conceptos que proporciona esta ciencia.

Para un ingeniero, que debe de estar capacitado para trabajar en equipos multidisciplinares
con quimicos, biologos, ambientalistas, etc., es esencial un dominio suficiente de la

nomenclatura quimica.

La presente sintesis de la formulacién bésica ha sido concebida como un apoyo a los alumnos
gue inician sus estudios de Quimica a nivel universitario y se recomienda complementarla con
otras fuentes, como los textos de Bachillerato o los de la plataforma on-line “Punto de Inicio”
de la UPM. Un libro actual y completo que se recomienda es “Introduccién a la nomenclatura

de las sustancias quimicas”, W. R. Peterson, Ed. Reverté, 22ed., Barcelona (2011).



TEMA 1: FORMULACION EN QUIMICA INORGANICA
1.1. INTRODUCCION A LA NOMENCLATURA EN QUIMICA INORGANICA

La nomenclatura quimica es la forma de nombrar las sustancias quimicas. Existen

varios tipos de nomenclatura, que se pueden clasificar en:

* Sistematica.

Se indican los componentes manteniendo el nombre del componente electropositivo y
al electronegativo se le afiade el sufijo "-uro” si es monoatomico (excepto en el oxigeno, que
es "-ido"), "-ato" o "-ito" si es poliatdbmico. Las proporciones estequiométricas se indican con
los prefijos mono- (se suele omitir), di-, tri-, tetra-, etc.

N,Os pentdxido de dinitrdgeno

FeCl; tricloruro de hierro

* Funcional, o tradicional.
Se formula con el nombre genérico del grupo funcional (acido, 6xido, etc.) seguido del

nombre especifico, que incluye sufijos, prefijos y la raiz del nombre del elemento.

prefi'!o sufijo

. —= J

HCIO, acido perclc')rlco
S

nombre genérico raiz (nombre especifico)

El estado de oxidacion se indica por:
- Notacidn Stock: entre paréntesis, con nimeros romanos.
- Notacion oso (menor) / ico (mayor).

FeCl; cloruro de hierro (111) o cloruro férrico

* Nombres comunes.
En muchos casos, los compuestos se denotan por nombres peculiares, debido a que
son conocidos asi desde antiguo:

NH; amoniaco Na,CO3; sosa NaOH sosa caustica



En todo caso, en la formula se escribe siempre primero el contribuyente

electropositivo. Asi, se escribira NaCl o CaCOs, y no CINa o CO3Ca, respectivamente.

Algunos ejemplos de nomenclatura son:

Sistematica Stock Tradicional
H.S sulfuro de hidrégeno - acido sulfhidrico
Fe 03 trioxido de dihierro oxido de hierro(l11) oxido férrico
SO, ciéxido de azufre Oxido de azufre(IV) anhidrido sulfuroso
H,0, diéxido de dihidrogeno perdxido de hidrégeno agua oxigenada
NH,CI monocloruro de amonio cloruro de amonio cloruro amonico
Co(OH); trihidroxido de cobalto hidroxido de cobalto(l11) hidroxido cobaltico

HCIO, tetraoxoclorato(V11) de hidrégeno
acido tetraoxoclorico(VIIl)  acido perclorico
Ca(HCO:s3), bis[hidrogenotrioxocarbonato(lV)] de calcio
hidrogenocarbonato de calcio
bicarbonato célcico o

carbonato acido de calcio

Para poder formular de forma adecuada, es fundamental conocer bien los nimeros de
oxidacidn o valencias que puede poseer cada elemento.

La valencia es la capacidad de combinacion de un atomo o un conjunto de 4&tomos y viene
determinada por el nimero de &omos de H con los que se puede combinar (el H tiene
valencial).

El nimero, estado o grado de oxidacion de un elemento se puede definir como su valencia
con signo positivo o negativo. Es el nimero de cargas que tendria un &tomo o una sustancia si
los electrones del enlace fueran transferidos completamente en el sentido que determina la
diferencia de electronegatividades entre los &tomos que se enlazan. La electronegatividad de
un elemento se define como su tendencia a captar electrones.

Cuando se trata de moleculas y otras especies neutras, la suma de los nimeros de oxidacion es
cero.

Por ejemplo, en el Al,O3, la valencia del aluminio es 3 y la del oxigeno es 2. Los nimeros de

oxidacion son +3 y -2, respectivamente.



Los nimeros de oxidacion mas frecuentes (no se sefialan todos) son:

[oxodcidos y oxoaniones] no metales|
1A ITA +3, +6 -4 -3 -2 -1 VIIIA
H-1 +4, +6, +7 IIMA IVA VA VIA VIIA| He

Li | Be —|F4 —I|—5 B C N[O F | Ne

Na | Mg |IIB IVB VB VIB VIIB « VIIB —» IB 1B| Al |[ Si P S Cl | Ar

K [ Ca| Sc | Ti| V|Cr|Mn| Fe | Co |Nit3|Cu+2| 7Zn [ Ga | Ge || As | Se | Br | Kr

Rb | Sr | Y Mo | Tc Pd+41Ag+21 Cd | In | Sn | Sb || Te | T | Xe
Cs | Ba | La W [ Re Pr+4 [Au+3 | Hg+1| T] [ Pb [ Bi | Po || At [ Rn
Fr | Ra | Ac - /

‘ ‘ ‘ L2 D 42 43

+1 +2 +3 +2, +3 +2, +4 +1, +3, +5,7

loxidos, hidroxidos, hidruros] +1, +3, +5 +2, +4, +6

lantanidos y actinidos = en general, +3 y +4

Segun esta tabla, los nUmeros de oxidacion méas habituales de algunos elementos son:
Sr: +2.
Cr: al formar oxoécidos y oxoaniones: +3 y +6, y en otros compuestos: +2 y +3.
Ag: +1 (como el resto de los elementos del grupo I1B) y +2
N: -3, +1, +3 y +5, aunque uno de sus 6xidos mas usuales es el nitrico, en el que
presenta nUmero de oxidacion +2.

Sn: +2y +4

A continuacién se revisan las normas fundamentales, con algunos ejemplos, para la

nomenclatura de los compuestos quimicos inorganicos mas usuales.



COMBINACIONES BINARIAS (DOS ELEMENTOS)

* Del hidrogeno.
v" Con elementos electropositivos: Hidruros.
CaH, hidruro de calcio
v Con hal6genos, S, Se o Te: Hidracidos.
HCI  cloruro de hidrégeno o &cido clorhidrico.
Se emplea mas el primer tipo cuando se refiere al compuesto puro, y el segundo se
emplea mas cuando esta en disolucion acuosa.
v" Con otros no metales. Reciben nombres especiales:
NH3 amoniaco PHj; fosfina AsH3 arsina SbHj estibina
CH, metano SiH, silano N2H, hidracina H.O agua
* Del oxigeno, con numero de oxidacién -2.
Se recomienda nombrar todos como 6xidos. Tradicionalmente se denominaban 6xidos

a los que tienen catién metalico y anhidridos a los de catién no metélico.

Sistematica Stock
Cr,03 tridxido de dicromo oxido de cromo (111)
SO; triéxido de azufre en no metales no se suele usar

Cuando son posibles dos nimeros de oxidacion, se formulan con las terminaciones
0so (el menor) e ico (el mayor).
FeO d&xido ferroso Fe,O3 Oxido férrico
* Otras combinaciones del oxigeno.
OH hidréxido 0,>  per6xido
NaOH hidréxido sodico H,0, perdxido de hidrdgeno (o agua oxigenada)
Ca0, peroxido de calcio
* No metales con metales.
AgBr bromuro de plata
FeCl, cloruro ferroso
* No metales con no metales.

SiCly cloruro de silicio



Acipos
« Acidos binarios. Son los hidracidos, que ya se han comentado anteriormente.
* Oxo4cidos de no metales.
Son compuestos del tipo H.X,O., donde X puede ser cualquiera de los elementos:

B C N
Si P S Cl
As  Se Br
Sb Te I

Se nombran con los prefijos:

META.- (se omite normalmente) = H,XO, si el nimero de oxidacion de X es par.
HXO. si el nimero de oxidacion de X es impar.

Donde c viene dado por la electroneutralidad total

PIRO-oDI- = 2 meta - H,0O
2orto-H,O enP,Asy Sh

ORTO- (se omite con P, As, Sbh) = meta- + H,0O

Es importante sefialar que lo indicado se trata de reglas nemotécnicas (existen otras
que se pueden utilizar también) que no tienen nada que ver con la obtencion y preparacion de
estos compuestos. Cuando hay varios numeros de oxidacion posibles, se nombran, de menor a
mayor:

si hay tres posibles

hipo...0so, ...0so, ...ico, per...ico
si hay dos posibles

si hay cuatro posibles
HCIO acido hipocloroso HCIO; &cido cloroso
HCIO; acido clérico HCIO, acido perclorico
H.S,07 acido pirosulfarico o acido disulfurico
Este Gltimo, segun las reglas estudiadas, se puede considerar:

H,SO, (meta) X2 — H4sS,0s — -H)0 = H,S,0-

e Oxoacidos de elementos de transicion. Se nombran igual que los anteriores,
actuando con los nimeros de oxidacion:
Cr, Mo,W = +3 (-0s0), +6 (-ico)
Mn, Tc,Re = +4 (-0s0), +6 (-ico), +7 (per_ico)
8



H,MnO, acido manganico

HMnO,4 acido permanganico
H,ReO, acido rénico
HTcO, acido pertecnético

H.Cr,07 acido dicromico (2 meta - H,0)

H,WO, acido wolframico

A titulo ilustrativo, se indica que hay también acidos del tipo:
« Peroxoécidos. Se sustituye un O% de un oxoécido por un grupo O,
HNO;  4&cido nitrico = HNO, &cido peroxonitrico
» Tio4cidos. Se sustituye un O de un oxodcido por un S2.
H,SO, acido sulfarico = H,S,0; acido tiosulfirico
H,CO3z; A4cido carbonico = H,CS;  4cido tritiocarbdnico
* Otros acidos. Aparte de los anteriores, existen otros tipos de acidos, como:
HCN acido cianhidrico

* Aniones
v Monoatémicos. Se nombran con el sufijo -uro.
S% sulfuro H™ hidruro
v" Algunos poliatomicos también se nombran con el sufijo uro.
CN" cianuro S,* disulfuro
HS™ bisulfuro o hidrogenosulfuro
v' Poliatbmicos oxoaniones. Son compuestos oxoacidos que han perdido alguno de los
protones. Se hacen terminar en -ato si proceden de un oxoacido terminado en -ico, y en -ito si

su oxoacido correspondiente termina en -0so.

S04~ ion sulfato

H,PO4 ion dihidrégenofosfato

HCO3 ion bicarbonato o hidrégenocarbonato
Cr,07* ion dicromato

MnOy4 ion permanganato



SALES

* Cationes.

v Monoatémicos. Se nombran con la forma —oso / -ico o la Stock:
Fe?* cation ferroso o de hierro (I1)
Ca®* cation calcio

v' Poliatémicos. Reciben nombres especiales:

HsO* oxonio NH,* amonio Hg.?*

mercurioso o mercurio (1)
* De un cation y un anion.

FeCls tricloruro de hierro

Cu(CN), cianuro de cobre (1)

Al(SO3)3 sulfito de aluminio

NaHCO; bicarbonato sodico (ejemplo de sal acida)

Fe(H,PO,); dihidrégenofosfato de hierro (111)

* Sales basicas. Ademas de otros aniones, incluyen el hidroxido.
Cu4(OH)2(CO3)3 dihidroxitricarbonato de cobre (1)
Ni(OH)IO; hidroxiiodato de niquel (1)

» Sales dobles o triples. Tienen mas de un anién o mas de un cation.
PbO(CO3)  oxicarbonato de plomo (IV) o plumbico
Bi,02(Cr,0;) dioxidicromato de bismuto (111)

KMgF; fluoruro de potasio y de magnesio

10



COMPUESTOS DE COORDINACION O COMPLEJOS

Son compuestos en los que un cation metalico, que se denomina atomo central, esta
unido por enlaces covalentes coordinados e ionicos, a iones 0 moléculas, que se denominan
ligandos, para formar una especie discreta. EI nimero de enlaces cation-ligando se denomina
numero de coordinacion. Se nombran segun las siguientes reglas:

v" Los ligandos se nombran primero los negativos, luego los neutros y finalmente los
positivos. Dentro de la misma categoria, se nombran por orden alfabético. Los ligandos mas

frecuentes, con el nombre que reciben, son:

F fluoro Cl cloro I” iodo 0%  oxo

OH" hidroxo 0,>  peroxo CN' ciano S,05% tiosulfato
H,O aquooacuo  NO nitrosil CO carbonil SCN" tiocianato
NO; nitro S0,% sulfato NH3; amin 0 amino

v El nimero de ligandos se indica por los prefijos di-, tri-, tetra-, penta-, etc., y si ya
se puede incluir alguno de estos prefijos en el propio nombre del ligando, se usan los prefijos
bis-, tris-, tetrakis-, pentakis-, etc.

v" El nombre del complejo aniénico termina en ato, que se afiade al nombre del metal.

v' El estado de oxidacion del metal se indica por un nimero romano entre paréntesis.

Ejemplos:
[Co(NH3)4Cl,]* ion diclorotetraamincobalto(l11)
Ks[Cr(CN)s] hexacianocromato(l11) potésico

[Co(NH3)4SO4]NO3 nitrato de sulfatotetraamincobalto(l11)

Como se comentd al principio con algun ejemplo, los oxoacidos y oxosales pueden
formularse (nombre sistematico) de forma similar a los complejos, pero no se recomienda.
Asi, por ejemplo, aunque al H,SO4 se le pueda denominar como tetraoxosulfato(VI) de
hidrogeno, se le conoce habitualmente como &cido sulfarico. Ademas, una excesiva confianza
en esta nomenclatura puede dar lugar a nombres de compuestos incorrectos (en el caso
anterior seria, por ejemplo, nombrar el compuesto como "tetraoxiazufre(V1) dihidrégeno"), y

que no se conozcan bien las mas ampliamente utilizadas.

11



1.2. EJERCICIOS DE FORMULACION EN QUIMICA INORGANICA

1.- Formular los siguientes compuestos:
a) Hidruro célcico

b) Acido selenhidrico

c¢) Bromuro de cromo (111)

d) Cloruro mercurioso

e) lodito potasico

f) Disulfato amdnico

g) Dicromato de sodio

h) lon dihidrogenofosfato

i) Peroxonitrato aménico

J) Hidrogenofosfito de rubidio
k) Tiosulfito ferroso

I) lon hexacianocobaltato (1)

m) Bistiosulfatoargentato(l) de diaquodiaminplatino(ll)

2. Nombrar los siguientes compuestos:
a) CuO

b) Li,O,

c) Al(OH)3

d) KCN

e) HoMnO,

f) HNO,

g) Ca(NOy),

h) MnMnO,

i) (NH4)2SnO3

J) PB[Pb(OH)e]2

K) [CrCI(NH3)5]SO4

) [Fe(NH3)4(H20).][Co(SCN);COls

12



TEMA 2: FORMULACION EN QUIMICA ORGANICA

2.1. INTRODUCCION A LA NOMENCLATURA EN QUIMICA ORGANICA

El sistema para nombrar actualmente los compuestos orgéanicos, conocido como
sistema IUPAC, se basa en una serie de reglas muy sencillas que permiten nombrar cualquier
compuesto organico a partir de su formula desarrollada, o viceversa. Esta es la nomenclatura
sistematica. Ademas existe la nomenclatura vulgar, que recoge los nombres por los que se
conocian inicialmente muchas moléculas organicas (como é&cido acético, formaldehido,
estireno, colesterol, etc), y que hoy dia esta aceptada.

El nombre sistematico esta formado por un prefijo, que indica el nUmero de atomos de
carbono que contiene la molécula, y un sufijo, que indica la clase de compuesto organico de

que se trata. Algunos de los prefijos mas utilizados son:

Tabla |

N°at. C Prefijo Neat. C Prefijo
1 met- 6 hex-
2 et- 7 hept-
3 prop- 8 oct-
4 but- 9 non-
5 pent- 10 dec-

A continuacion vamos a ver como se nombran las distintas familias de compuestos
organicos que se conocen. En aquellos casos en los que se conozca el nombre vulgar, se

incluird al lado del nombre sistemaético.

HIDROCARBUROS
Son aquellos compuestos organicos que contienen Unicamente C e H en su molécula.
Existen dos grupos principales de hidrocarburos, los alifaticos y los aromaticos, que se

subdividen a su vez en varias clases de compuestos:

e Alifaticos: Dentro de este grupo estan los alcanos, alquenos, alquinos y cicloalcanos.

13



e Arométicos: Existen dos clases de compuestos, los monociclicos o mononucleares, que

contienen solo un nucleo bencénico, y los policiclicos o polinucleares, que contienen dos

0 mas ndcleos bencénicos.

# Alcanos. Responden a la férmula general C,Hazn+2. Son hidrocarburos aciclicos (no

tienen ciclos en su cadena) saturados (tienen el maximo numero de hidrégenos posible).

- Alcanos de cadena lineal -. Se nombran utilizando uno de los prefijos de la Tabla I

seguido del sufijo -ano.

Ejemplos:
CH,4 metano
CH3;— CH3 etano

CH; — (CH2)s — CH3z  hexano

- Alcanos de cadena ramificada -. Para nombrar estos compuestos hay que seguir los

siguientes pasos:

1.

Buscar la cadena hidrocarbonada maés larga. Esta sera la cadena "principal”. Si
hay mas de una cadena con la misma longitud se elige como principal aquella
que tiene mayor numero de cadenas laterales.

Se numeran los 4tomos de carbono de la cadena principal comenzando por el
extremo mas préximo a la ramificacion, de tal forma que los carbonos con
ramificaciones tengan el nimero mas bajo posible.

Se nombran las cadenas laterales indicando su posicion en la cadena principal
con un namero que precede al nombre de la cadena lateral; este se obtiene
sustituyendo el prefijo -ano por -il. Si hay dos 0 mas cadenas iguales se utilizan
los prefijos di-, tri-, tetra. Tanto los nUmeros como estos prefijos se separan
del nombre mediante guiones.

Por altimo se nombra la cadena principal.

14



Ejemplos:
CH,;- C,H -CH,-CH, - CIH -CH, - CH,
CH, CH, - CH,
5-etil-2-metilheptano

CH; - CH, - CH, - CH, - CH - CH, - CH,
CH,— C—CH,
|

CH,— CH—CH, - CH,
5-etil-3,4,4-trimetilnonano

- Radicales de alcanos -. Se obtienen al perder un hidrégeno unido a un
atomo de carbono (grupo alquilo, R-). Se nombran sustituyendo el sufijo -ano

por -ilo.
Ejemplos:
CHs - metilo
CH; — CH, - CH, — CH; -
butilo
CH3z — (CH3)4 — CH, — hexilo

Algunos radicales monosustituidos se conocen por su nombre vulgar:

CH,—CH — isopropilo CH3—C|H — CH, — isobutilo
I
CH, CH,
ik
CH,;- CHz—ClH — sec-butilo CH3— Cc— terc-butilo
|
CH, CH,
Nk
CH,—CH — CH, — CH,— isopentilo CH,— C—CH, — neopentilo
I |
CH, CH,

15



¢ Cicloalcanos. Se les llama también hidrocarburos aliciclicos. Responden a
la formula general C,H,,. Se nombran anteponiendo el prefijo ciclo- al nombre del

alcano de igual nUmero de atomos de carbono.

Ejemplos:
CH; H,C — CH,
/\ |
H,C - CH; H,C - CH;
Ciclopropano Ciclobutano

O, en forma de figuras geométricas:

/\

En estas figuras cada vértice corresponde a un metileno -CHo-.

Los radicales de los cicloalcanos se nombran sustituyendo el sufijo -ano por -ilo.

Ejemplos:
Ciclopropilo Ciclobutilo

Cuando hay ramificaciones en el cicloalcano, se numeran los atomos de carbono de tal
forma que le corresponda el nimero mas bajo al carbono que tiene la cadena lateral. En el

caso de que haya una sola ramificacion no es necesario indicar su posicion.

Ejemplos:
CH,
CH, H,C i CH-CH,
NCH,
1,3-dimetilciclohexano 3-isopropil-1-metil-ciclopentano

16



¢ Alquenos y alquinos. Son hidrocarburos insaturados que tienen doble enlace carbono -

carbono (alquenos) o triple enlace carbono - carbono (alquinos). Responden a las formulas

generales:

o (CyH2,) Alquenos

a (CnHZn .2) A|C]Uin03

Nomenclatura: Las reglas de la IUPAC para nombrar alquenos y alquinos son

semejantes a las de los alcanos, pero se deben adicionar algunas reglas para nombrar y

localizar los enlaces multiples.

1.

Para designar un doble enlace carbono-carbono, se utiliza la terminacién -eno. Cuando
existe mas de un doble enlace, la terminacion cambia a -dieno, -trieno, y asi
sucesivamente en los distintos polienos.

Para designar un triple enlace se utiliza la terminaciéon -ino (-diino para dos triples
enlaces, y asi sucesivamente). Los compuestos que tienen un doble y un triple enlace se
[laman -eninos.

Se selecciona la cadena mas larga que incluya ambos carbonos del doble enlace. Si hay
ramificaciones se toma como cadena principal la cadena mas larga de las que contienen el
doble enlace.

Numerar la cadena a partir del extremo mas cercano al enlace multiple, de forma que los
atomos de carbono de dicho enlace tengan los nimeros mas pequefios posibles.

Si el enlace mdaltiple es equidistante a ambos extremos de la cadena, la numeracion
empieza a partir del extremo mas cercano a la primera ramificacion.

Indicar la posicion del enlace multiple mediante el namero del primer carbono de dicho
enlace.

Si existe méas de un enlace maltiple, numerar a partir del extremo mas cercano al primer
enlace multiple.

Si un doble y un triple enlace se encuentran equidistantes a los extremos de la cadena, el

doble enlace recibira el nimero mas pequefio.

Ejemplos:

CH, = CH, eteno (etileno)

CH; =CH — CHjs propeno (propileno)
CH=CH etino (acetileno)
CH=C-CHs propino

17



A partir de cuatro carbonos, es necesario poner un numero para localizar la posicion

del enlace doble o triple.

Ejemplos:

CH,=CH-CH;-CH3 1-buteno
CH3; - CH=CH-CHjs 2-buteno
CH=C-CH;—-CHs 1-butino
CH3;-C=C-CHjs; 2-butino

Las ramificaciones se nombran de la forma usual.

Ejemplos: cH ,=C-CH, metilpropeno (isobutileno)
|
CH
3
CH, = (|: -CH, - CH, 2-metil-1-buteno
CH,

CH, = (|3 -CH=CH, 2-metil-1,3-butadieno (isopreno)
CH,
CH,-CH=C-CH,-CH, 3-metil-2-penteno
|
CH,
En los cicloalquenos y cicloalquinos, se empieza a numerar el anillo a partir de los

carbonos del enlace multiple,

Ejemplos:
CH(CH,),
CH,
)
3-metilciclopenteno 1,3-ciclopentadieno 1-metil-5-isopropil-1,3-

ciclohexadieno

- Radicales de alquenos. Hay dos radicales de alquenos importantes que tienen nombres
comunes. Son el grupo vinilo y el grupo alilo:
Ejemplos:

CH,=CH- Vinilo CH,=CH-CH,- Alilo

18



CHg— CH —CHj
|
CH,=CH-CH-CH-CH,~CH=CH-C=CH
|
CH, - CH = CH;

5-isopropil-4-vinil-1,7-decadien-9-ino

CH, - CH, CH

5-etil-1-metil-1,3-ciclohexadieno
CH, - CH{
CH

3-etil-1-metil-1-ciclopenteno

¢ Hidrocarburos aromaticos. Se les conoce también con el nombre genérico de
ARENOS. Son el benceno y todos sus derivados y, dependiendo del nimero de nucleos

bencénicos, pueden ser monociclicos o policiclicos.

- Hidrocarburos aromaticos monociclicos. EI méas sencillo es el benceno y todos los
demas se nombran haciéndoles derivar de él. Si se trata de un derivado monosustituido
se nombra el sustituyente como radical seguido de la palabra benceno. Si el derivado
bencénico tiene dos 0 més sustituyentes, se numeran los atomos de carbono de manera
que a los que tienen sustituyente les corresponda el nUmero mas bajo posible. Cuando
solo hay dos sustituyentes (las posiciones 1,2-, 1,3- y 1,4-) se puede indicar su
posicion por orto (0-), meta (m-) y para (p-), respectivamente. Algunos de estos

compuestos conservan el nombre vulgar, como se indica en los ejemplos siguientes.
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Ejemplos:

CH, CH,

Benceno Metilbenceno 1,2-dimetilbenceno  Vinilbenceno

Tolueno o-xileno Estireno
H C|:H - CH,
O Tl
Hidroxibenceno Isopropilbenceno
Fenol Cumeno

- Radicales aroméaticos: EI nombre genérico con el que se conoce a estos compuestos
es ARILO (Ar-). El radical que se obtiene cuando el benceno pierde uno de sus
hidrogenos (CsHs-) recibe el nombre de fenilo. Todos los demaés radicales aromaticos
se nombran como radicales fenilo sustituidos, asignando el nimero 1 al carbono con la
valencia libre. Algunos radicales de hidrocarburos aroméaticos como el tolueno, el

xileno o el cumeno se nombran utilizando el sufijo -ilo.

Ejemplos:

CH
CH, - CH,

Fenilo m-tolilo 2-etilfenil
o-etilfenil

Para los radicales que tienen la valencia libre en la cadena lateral se mantiene

el nombre vulgar.

Ejemplo:

\/: CH, -

bencilo

- Hidrocarburos aromaticos policiclicos condensados: Cuando los dos anillos estan
unidos por solo dos atomos de carbono se dice que son orto-condensados. Cuando
estos hidrocarburos tienen el mayor nimero posible de dobles enlaces no acumulados
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se les nombra utilizando el sufijo -eno, aunque de la mayoria se conserva el nombre

vulgar. Los carbonos del naftaleno y del antraceno se numeran segun se muestra en los

ejemplos.
Ejemplos:
8 1
6 X\ =3 6
5 4

Naftaleno Antraceno Fenantreno

HALOGENUROS DE ALQUILO
Son los hidrocarburos que contienen atomos de haldgeno que sustituyen a hidrogenos. Los
halogenuros de alquilo pueden clasificarse como primarios, secundarios o terciarios, segun la

naturaleza del &tomo de carbono al que va unido el &tomo de halégeno.

R - CH, - Cl Halogenuro de alquilo primario
R

[
R - CH-Cl Halogenuro de alquilo secundario
R

[
R - IC - Cl Halogenuro de alquilo terciario
R

En la nomenclatura de los compuestos halogenados es frecuente el empleo de hombres
vulgares para los términos mas sencillos de la familia, nombrandose el halégeno como

halogenuro, seguido del nombre del grupo alquilo.

Los halogenuros de alquilo de mas de cinco atomos de carbono se nombran siguiendo las
normas IUPAC como hidrocarburos sustituidos. Se utilizan también los nombres comunes
para algunos polihalogenados sencillos como son:

CHCI3; cloroformo

CCly tetracloruro de carbono

21



Ejemplos:

CH, - CH=CH - CHCI - CH, 4-cloro-2-penteno

Cl
©: o-diclorobenceno (1,2-diclorobenceno)
Cl

CH,-CH, - C|:H -CH=CH-CH Br, 1,1-dibromo-4-metil-2-hexeno
CH,
CH,CI
A 1,2-dibromociclopropano
Br Br

Cloruro de bencilo

ALCOHOLES, FENOLES Y ETERES

Los alcoholes tienen de formula general: R-OH; estructuralmente son semejantes al
agua, en donde uno de los hidrogenos se ha sustituido por un grupo alquilo. Su grupo
funcional es el grupo hidroxilo, OH.

Los fenoles tienen el mismo grupo funcional, pero unido a un anillo aromatico Ar-OH.

Los éteres tienen de formula general R-O-R’, donde R y R' pueden ser grupos idénticos
o diferentes y pueden ser grupos alquilo o arilo.

Nomenclatura de alcoholes. Los alcoholes, al igual que los halogenuros de alquilo, se
clasifican o dividen en primarios, secundarios y terciarios, segun el nimero de grupos
hidrocarbonados unidos al &tomo de carbono al que va enlazado el grupo hidroxilo.

En la nomenclatura de alcoholes se suelen emplear nombres vulgares para los términos

mas sencillos (C; - C4). Estos nombres se forman con la palabra alcohol.

Ejemplos:
CH,
I
CH, - OH CH, - CH - OH CH; - C - OH
CH, CH,
Alcohol metilico Alcohol isopropilico Alcohol terbutilico
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El sistema IUPAC nombra a los alcoholes de acuerdo a las siguientes reglas:

1. Se busca la cadena mas larga que incluya el grupo hidroxilo. La terminacién -o del
hidrocarburo se cambia por -ol.

2. La cadena se numera de forma que al grupo funcional le corresponda el menor nimero
posible. Si hay mas de un grupo hidroxilo en la cadena, se emplean los prefijos di-, tri-,

etc.
3. Cuando el alcohol no es el grupo funcional principal se nombra como hidroxi, precedido

de su nimero localizador.

Ejemplos:
CH,-CH, - OH CH,- (IZH - CH, CH, = CH - CH, -OH
OH
Etanol 2-propanol 2- propen-1-ol
(Alcohol etilico) (Alcohol isopropilico) (Alcohol alilico)
CH, - OH CH, - CH, C|H2 - CIH - C|H2

|oH |OH OH OH OH
Etilenglicol 1,2,3-propanotriol
1,2-etanodiol glicerina

Alcohol bencilico

CH, - CHOH - CH, - CHO
3-hidroxibutanal

Nomenclatura de fenoles. Para nombrar los fenoles se afiade, como en los alcoholes, el sufijo
-ol al nombre del hidrocarburo aromatico. Los fenoles se hombran con mayor frecuencia
como derivados del fenol. Los otros sustituyentes del anillo se localizan con un ndmero o

mediante los prefijos orto-, meta-, para-.

Ejemplos:
OH
H
H NO NO,
NO,
Br
p-bromofenol o-nitrofenol N02
2.4.6-trinitrofenol
Acido picrico

A veces ciertos fenoles se nombran como hidroxicompuestos.
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Ejemplos:

"

2-hidroxinaftaleno

OH

©CH3

3-hidroxitolueno

OH

1,3-dihidroxibenceno

El grupo hidroxilo también se nombra como sustituyente cuando se encuentra presente

en la misma molécula un éacido carboxilico, un aldehido o alguna cetona, ya que tienen

prioridad en la nomenclatura.

Ejemplos:

COOH CHO

H
OH

acido m-hidroxibenzoico

p-hidroxibenzaldehido

NO

OH
p-nitrofenol

p-hidroxinitrobenceno

Nomenclatura de éteres. Los éteres se denominan generalmente con el nombre de cada uno de

los grupos alquilo o arilo, en orden alfabético, seguidos de la palabra éter.

Ejemplos:
CH, - CH, -O - CH, etil metil éter

CH,-CH,-O-CH,-CH, dietil éter

difenil éter

En el caso de éteres con estructuras mas complejas, se nombra segun la IUPAC

considerando que uno de los radicales (el mayor si se trata de un éter asimétrico) es un

hidrocarburo que lleva como sustituyente el grupo alquilo pequefio con el oxigeno, al que se

denomina grupo alcoxi.
Ejemplos: ¢y _cH-CcH,-CH, - CH,
|
O - CH,

2-metoxipentano

CHy - CH - O - CH, - CH - CH,
CH, CH,

1-isopropoxi-2-metilpropano
(isobutil isopropil éter)
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CH3'O O'CHg

1,3,5-trimetoxibenceno
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Los éteres como funcidn secundaria se numeran como un eslabon més de la cadena y se
nombran con el prefijo oxa-.
Ejemplo:
CH3-0-CH,-O-COOH

Acido 2,4-dioxapentanoico

AMINAS
Las aminas se pueden considerar como derivados del amoniaco por sustitucién de uno,
dos o tres de sus hidrégenos por radicales alquilo o arilo, obteniéndose asi los tres tipos de

aminas, primarias, secundarias y terciarias:

|
R—NH, R—NH—R R—N—R
Amina primaria Amina secundaria Amina terciaria

Cuando el sustituyente es un radical alquilo obtenemos las aminas alifaticas y cuando
el sustituyente es un radical arilo, tendremos las aminas arométicas. Se nombran utilizando
como prefijo el nombre del radical al que esta unido el a&tomo de nitrogeno y como sufijo la

palabra -amina. En algunos casos conserva el nombre vulgar.

Ejemplos:
NH,
NH,
o r
CH,-NH,  CH,-CH-NH, Cl
Metilamina Isopropilamina Fenilamina p-cloroanilina
Anilina

Para las aminas secundarias y terciarias, si los radicales alquilo o arilo son iguales se
nombran de la misma manera que las primarias anteponiendo el prefijo di-, tri-, dependiendo
de que sean secundarias o terciarias. Si los radicales son distintos, se nombran como
derivados N-sustituidos o N,N-disustituidos de la amina primaria (considerada como
principal).

Ejemplos:

N - (CHy), CH, - CH,
|
CH, - NH - CH, - CH, CH, - N - CH, - CH, - CH,

N-Metiletilamina o
Etilmetilamina N,N-dimetilanilina N-etil-N-metilpropilamina
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Cuando la funcién amina actla como sustituyente en la cadena principal se utiliza el
prefijo amino-.

Ejemplo:

HZNO—COOH

Acido p-aminobenzoico

ALDEHIDOS Y CETONAS
Son compuestos cuyo grupo funcional se conoce como grupo carbonilo y esta

formado por un carbono y un oxigeno unidos por enlace multiple:
\ —
,C=0

Cuando el grupo carbonilo se encuentra en un extremo de la cadena, tenemos los
aldehidos y, en ese caso, el carbono estara unido a un 4&tomo de hidrégeno y a un grupo
alquilo o arilo. Y, cuando el grupo carbonilo se encuentra dentro de la cadena, tendremos las
cetonas, y el carbono estara unido por ambos lados a grupos alquilo o arilo.

Para nombrar los aldehidos se utiliza el nombre del hidrocarburo con igual nimero de
atomos de carbono y el sufijo -al. Los aldehidos mas sencillos se nombran también por el
nombre vulgar del acido carboxilico correspondiente, eliminando la palabra &cido y
sustituyendo el sufijo -ico o -oico por el sufijo -aldehido. Cuando en un compuesto hay otras
funciones que tienen prioridad sobre la funcién aldehido, se utiliza el prefijo formil- para

designar al grupo CHO, al que se le considera entonces como un sustituyente.

Ejemplos:
O
o) o c&
0 c 7 7 AN
H-C Hy-C CH,-CH,-C H
~H N AN
H H
Metanal Etanal Propanal Benzaldehido
Formaldehido Acetaldehido Propionaldehido

HOOC— CH, — CH — CH,— COOH
|
CHO

acido 3-formilpentanodioco
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Para nombrar las cetonas se utiliza, en lugar del sufijo —al, el sufijo —ona. Las mas
sencillas también se conocen por el nombre vulgar que consiste en nombrar los dos radicales
unidos al grupo carbonilo seguidos de la palabra cetona. Mientras que la posicion del grupo
aldehido no es necesario indicarla (por encontrarse siempre en un extremo), la del grupo
cetona si puede ser necesario; en este caso se numera la cadena principal comenzando por el
carbono mas proximo al de la cetona, de manera que al grupo carbonilo le corresponda el
nimero mas bajo posible. La cetona mas sencilla, la propanona, conserva el nombre vulgar
acetona.

Ejemplos:

CH,-CO-CH,  CHy-CH,-CO-CH;  CH,-CH-CO-CH-CH,

Propanona Butanona CH3 CH3
Acetona Etil-metil-cetona 2,4-dimetil-pentanona
CO - CH, - CH,

Etil-fenil-cetona

En aquellos casos en que la funcion cetona no es el grupo principal, para indicar el
grupo CO se emplea el prefijo oxo-.
Ejemplos:
CH, - CO - CH, - CH, - COOH CH,-CO-CH, - CO - CH, - COOCH,

acido 4-oxopentanoico 3,5-dioxohexanoato de metilo

ACIDOS CARBOXILICOS
Estan formados por carbono, hidrégeno y oxigeno y su formula general es:

/O
R—cC N

OH

Es el grupo funcional de mayor importancia. Para nombrar estos compuestos se
considera como cadena principal la de mayor numero de 4&tomos de carbono que contenga el
grupo acido y se numera empezando por el carbono del grupo carboxilico. Se utiliza como
prefijo el nombre del hidrocarburo con igual nimero de atomos de carbono y como sufijo la
terminacién -ico o -oico, todo ello precedido de la palabra &cido. Entre los acidos carboxilicos

existen muchos gque se conocen por su nombre vulgar.
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Ejemplos:

H - COOH CH3 - COOH CH3 - CHOH - COOH
Acido metanoico Acido etanoico Acido 2-hidroxipropanoico
" férmico " acético Acido lactico

En aquellos casos en que el nombre sisteméatico no sea cbmodo (generalmente cuando
hay radicales ciclicos o en el caso de existir varios grupos acidos en la molécula) se considera
el grupo carboxilico como sustituyente y se nombra utilizando el prefijo carboxi- o el sufijo -
carboxilico.

Ejemplos:

O—COOH CH; - CH - CH, - CH, - COOH
COOH

Acido ciclopentanocarboxilico Acido 1,3-butanodicarboxilico
2-metil-pentanodioico

Los acidos carboxilicos aromaticos se nombran igual que los alifaticos. En caso de que
haya sustituyentes en el anillo aromatico, se numeran los atomos de carbono dando el nimero
1 al del grupo carboxilico y al resto de tal forma que los sustituyentes tengan los nUmeros mas
bajos posibles.

Ejemplos:

COOH COOH COOH
Br

H.C OH

Acido benzoico Acido 3-hidroxi-5-metilbenzoico Acido o-bromo benzoico

Los radicales de los acidos carboxilicos se obtienen al eliminar el grupo hidroxilo y
reciben el nombre de radicales acilo. Se nombran sustituyendo el sufijo -ico por el sufijo -ilo
y quitando la palabra acido.

Ejemplos:

-0

=

(@] C\
=
H-c”
AN

Metanoilo Benzoilo
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DERIVADOS DE LOS ACIDOS CARBOXILICOS

ESTERES. Resultan de sustituir el &tomo de hidrégeno del grupo &cido por un radical alquilo
o arilo. Se nombran sustituyendo el sufijo -ico por el sufijo -ato, seguido del nombre del
radical que ha sustituido al hidrégeno, y eliminando la palabra acido. Para los ésteres esta
aceptado también el nombre vulgar.

Ejemplos:

CH c/o @Cfo
- O - CH,- CH
* T 0-cH, 27T

Etanoato de metilo Benzoato de etilo
Acetato de metilo

Cuando el grupo éster actia como sustituyente se nombra utilizando, bien el prefijo
alcoxicarbonil o ariloxicarbonil (-COOR), bien el prefijo aciloxi (-OCOR). En este segundo

caso se conserva la forma abreviada acetoxi para el grupo -O-CO- CHs.

Ejemplos:
O
COOH I
COOCH, O -C-CH,
Acido o-metoxicarbonilbenzoico 2-acetoxiciclohexanona

AMIDAS. Resultan de la sustitucion del grupo -OH por el grupo -NH,. Como ocurre con las
aminas podemos distinguir tres tipos de amidas, como consecuencia de la sustitucion de los
hidrégenos por grupos alquilo o arilo: primarias, secundarias y terciarias. Las amidas
primarias se hombran cambiando la terminacion -ico por el sufijo -amida y eliminando la
palabra &cido. También estdn aceptados por la IUPAC los nombres vulgares de estos
compuestos.

Ejemplos:

/O /O CONH,
H-C HSC-C\
™~ NH
NH, 2

Metanamida Etanamida Benzamida
formamida Acetamida

Las amidas secundarias y terciarias se nombran como derivados N- o N,N- sustituidos

de las amidas primarias.
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Ejemplos:

0] -0
= =z
H,C-C CH; - CH, - C\ _CH,
AN N
NH - CH, ~O5)
N-metilacetamida N-fenil-N-metil-propanamida

HALUROS DE ACIDO. Son derivados de los acidos carboxilicos en los que se ha sustituido
el grupo -OH del &cido por un atomo de halégeno. Para nombrarlos se sustituye el sufijo -ico
por la terminacidn -ilo y la palabra &cido por el nombre del haluro correspondiente.

o
- cocl
cH,-c
cl

Cloruro de acetilo Cloruro de benzoilo

Ejemplos:

ANHIDRIDOS DE ACIDO. Son también derivados de los &cidos carboxilicos. Para

nombrarlos, si son simétricos, se sustituye la palabra acido por la palabra anhidrido y el resto

se deja igual.
Ejemplo:
0
P
cH,-c L
O Anhidrido Acético
~
CH,-C

Si se trata de un anhidrido mixto se nombran los dos acidos de los que deriva
anteponiendo la palabra anhidrido.

Ejemplo:

O Anhidrido de los acidos
CH, - ?H .cT acético y 2-hidroxi propanoico

OH O

7

NITRILOS. Son compuestos formados por carbono, hidrégeno y nitrégeno de férmula

general:
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Para nombrarlos se sustituye el sufijo -ico del &cido correspondiente por la
terminacion -nitrilo.
Ejemplos:

H-C=N CH;-CH,-C= N
Metanonitrilo Propanonitrilo
(Ac. cianhidrico)

ORDEN DE PREFERENCIA PARA LA ELECCION DE GRUPO PRINCIPAL

1. Acidos carboxilicos

2. Derivados de los acidos en el siguiente orden: anhidridos, ésteres,
halogenuros de acido, amidas.

Nitrilos

Aldehidos

Cetonas

Alcoholes, fenoles (en este orden)

Aminas

Eteres

© ® N o o & ®

Alquenos
10. Alquinos
11. Alcanos
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2.2. EJERCICIOS DE FORMULACION EN QUIMICA ORGANICA

1.- Formular los siguientes compuestos:
a) 2,4-dimetil-3-etiloctano.
b) 1,3-diterbutilciclopentano.
c) 2,4,5-trimetil-3-isopropil-1,5-hexadieno.
d) 3,3-dimetilbutino.
e) 2-metil-1-isopropilnaftaleno.
) N-bencil-3-fenilbutilamina
g) metil-isopropil-éter.
h) 2-metil-3-metoxifenol.
1) 2-bromo-4-metilpentanal.
J) butanodiona.
k) anhidrido propanoico.
1) acido 1,4-ciclohexanodicarboxilico.
m) 4-(2-nitropropil)-N-vinilbenzamida.
n) 3-cloro-pentanoato de fenilo.
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2.- Nombrar los siguientes compuestos:

CH, CHyCH,

A I I

CH~CH~ CH,—C — CH-CH,
|
CH,-CH,
|
CH,
CH-CH,
C
Cl
i} CH~CH = CH —CH,—CH—CH,
|

CH,

- O

CH~ C =CH —CH =C —-CH= CH,
| |
CH;, CH;,

"

G
™,
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OH
\
@— CHO
A
CH

3

<:>—CDDH

CH3-CH=CH-CH,-CO-CH,-CH;

CH,~ CH~CH- CH —CH —CH,

| | |
@ OH CH,

CH3-(CH2)10-COO™ Na®
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Salvo en condiciones extremas (como temperaturas muy elevadas), las sustancias estan
constituidas por uniones de atomos, formando moléculas (discretas o macromoléculas), sales
(iones unidos) o metales, excepto los gases nobles que son inertes y si estan constituidos por
atomos individuales. El enlace quimico es la fuerza que mantiene unidas a esas particulas
entre si. Es importante conocer los fundamentos del enlace quimico por diversas razones. Asi,
por ejemplo:

e Propiedades de las sustancias tan importantes como dureza, temperaturas de fusion y
ebullicion, conductividad eléctrica y otras muchas, son consecuencia de la naturaleza
de los enlaces que unen sus particulas.

e Las reacciones quimicas, que constituyen el objeto fundamental de la Quimica,
consisten esencialmente en la ruptura de enlaces de los reactivos y formacion de otros

nuevos en los productos.

La explicacion del enlace quimico se realiza a través de diversas teorias y modelos, que
intentan explicar algo acerca de los siguientes aspectos:
e ;Por qué se unen unos atomos entre si y otros no?
e Por qué al unirse ciertos 4&tomos lo hacen en proporciones determinadas?
e Interpretacion de formas geométricas. ;Por qué la molécula de H,O es angular y la de
CO; lineal, incluso teniendo la misma estequiometria, tipo AB;?
e Descripcion de cuestiones energéticas del enlace: unos enlaces son mas dificiles de

romper (requieren mas energia) que otros.

La formacioén del enlace quimico supone un cambio en la estructura electronica de la capa de
valencia de los 4&tomos que intervienen, por lo que es muy importante tenerla en cuenta, como
se comenta mas adelante. Los electrones de las capas internas de los 4tomos, mucho mas
fuertemente atraidos por cada nucleo, no se ven involucrados en los procesos de combinacion

de los atomos.

Desde un punto de vista general, los enlaces quimicos se clasifican en:
e lonico. Existe una transferencia total de electrones de unos atomos a otros y se
produce una atraccion electrostatica entre iones de distinto signo.

e Covalente. Existe comparticion de electrones de valencia entre los atomos.
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Metélico. De forma sencilla, se puede considerar que una "nube" o "mar" de

electrones es compartida por el conjunto de los atomos del metal.

Intermolecular. Permite, por ejemplo, la union de moléculas o de atomos (gases

nobles en fase liquida o sélida) por fuerzas débiles (en general).

Estos cuatro tipos de enlace son, en realidad, casos limite, ideales, dado que en ninguna

sustancia tiene lugar solo uno de ellos. Lo que si suele ocurrir es que en cada tipo de sustancia

predomine alguno.

Como objetivos planteados, se espera que, al finalizar el estudio del tema, los alumnos sean

capaces de:

Determinar la configuracion electrénica de &tomos e iones monoatomicos.
Diferenciar las aportaciones de las distintas teorias y modelos que explican el enlace
quimico: i6nico, covalente, metalico e intermolecular.

Calcular la energia reticular de sélidos i6nicos sencillos aplicando el ciclo de Born-
Haber (basado en datos experimentales) y mediante calculos de interacciones
electrostaticas (ecuacion de Born-Landé).

Aplicar la Teoria del Enlace de Valencia (con la consideracion de los orbitales
atomicos hibridos) para justificar la geometria de moléculas sencillas.

Aplicar la Teoria de Orbitales Moleculares para justificar y predecir el orden de enlace
y las propiedades magnéticas de moléculas diatomicas sencillas y sus iones.
Justificar la polaridad de moléculas en funcion de la electronegatividad de los d&tomos
y la geometria molecular.

Justificar las propiedades generales de los metales (maleabilidad, ductilidad y
conductividad eléctrica) en funcion de los modelos (teoria de la nube de electrones y
teoria de bandas) de enlace metalico.

Interpretar la variacion de propiedades, como volatilidad y variacion de temperaturas
de fusion, de compuestos moleculares en funcion de las fuerzas intermoleculares.
Apreciar la importancia del enlace (o puente) de hidrogeno en las propiedades de

multiples sustancias, como el agua.

2. ESTRUCTURA ELECTRONICA DEL ATOMO
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La materia esta formada por atomos. Un 4tomo es la particula més pequefia de un elemento
que muestra las propiedades de ese elemento. Si bien alglin filosofo griego ya pensaba, hace
mas de dos mil afios, que las sustancias estdn formadas por pequefias particulas indivisibles
(atomos), la teoria atdmica moderna se inicia a principios del siglo XIX, con los trabajos de
John Dalton. El conocimiento actual de la estructura atomica se basa también en los trabajos
de Michael Faraday sobre el paso de electricidad a través de disoluciones, asi como en otros
experimentos realizados a finales del siglo XIX y principios del XX. Para explicar buena parte
de estos resultados experimentales se tuvo que establecer una nueva teoria sobre la
constitucion y el comportamiento de la materia (hoy denominada Mecénica Cuantica) distinta
a la conocida hasta la fecha (Mecanica Clésica). La Mecanica Cuantica fue desarrollada por
cientificos como Planck, Heisenberg, Schrodinger, Bohr, Pauli, De Broglie y Dirac. Sus
consecuencias y principales resultados se resumen en este tema. Estos resultados permitieron
dar un significado al comportamiento quimico y fisico de las sustancias que, hasta entonces,

era un mero cimulo de datos experimentales.

Cada atomo estd formado por tres particulas subatomicas principales: hay un ntcleo central
con protones (de carga positiva) y neutrones (eléctricamente neutros) rodeado de una corteza
con capas de electrones (de carga negativa y masa muy pequefia). En un atomo aislado hay
siempre el mismo numero de protones que de electrones, debido a que el estado de carga
neutra es el més estable. El nlicleo supone casi toda la masa del 4&tomo, pero es muy pequeiio
en comparacion con el tamano total. Las caracteristicas principales de las particulas

fundamentales son:

Protén Neutron Electréon
Simbolo p n e
Masa (en kilogramos) 1,673-10%"  1,675-107% 9,109-10"
Carga (en coulombios) +1,602-107" 0 -1,602:10™"
Carga (relativa al proton) +1 0 -1

Cada elemento quimico se caracteriza por su nimero atomico (niimero de protones de su
nucleo, que coincide con el de electrones en el caso de un atomo aislado o neutro). El nimero
masico de un 4tomo es la suma de protones y neutrones del nucleo. Para identificar un &tomo

se suele emplear la notacion:
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donde X es el simbolo del elemento quimico, Z es el numero atomico y A es el numero

masico. Por ejemplo, '! C representa al atomo de carbono que tiene de nimero masico 14y,

por tanto (dado que el numero de protones del carbono es 6) 8 neutrones. También se
representa como C-14. Por ejemplo, el is6topo mas abundante del carbono es el C-12. Se
denominan isétopos a los atomos de un mismo elemento (igual nimero de protones) que
poseen distinto niimero de neutrones. Los isotopos de un elemento tienen propiedades
quimicas practicamente idénticas, dado que estas propiedades dependen esencialmente del

numero de electrones.

Aun sin conocer nada sobre las particulas subatomicas, desde principios del siglo XIX se fue
estableciendo la masa atdmica (denominada mas cominmente peso atdémico) de cada elemento
conocido. Por ejemplo, sabiendo que el agua tenia dos atomos de hidrogeno por cada uno de
oxigeno, y que en 100,0 gramos de agua hay 11,1 gramos de hidrogeno y 88,9 gramos de
oxigeno, se concluia que un atomo de oxigeno es 16 veces mas pesado que el de hidrogeno.
Hoy en dia se miden las masas de los atomos con gran exactitud, por ejemplo, mediante una
técnica conocida como espectrometria de masas. La unidad de masa atomica (uma) se define

como 1/12 de la masa de un atomo de carbono C-12.

La masa atémica (o peso atomico) de un elemento es la media ponderada (considerando la
abundancia relativa de sus iso6topos en la naturaleza) de las masas atomicas de sus is6topos.
Considerando escalas atomicas se puede trabajar con masas en unidades de uma, pero en el
mundo macroscOpico no se trabaja con atomos individuales, sino con cantidades de sustancias
mucho mas elevadas. Para poder pasar de unidades de masa en uma a gramos, es decir, del
mundo microscopico al macroscopico, se introduce el concepto de mol: nlimero de atomos que
hay en 12,0 gramos de carbono C-12. Ese nimero, conocido como niimero de Avogadro, se ha
obtenido por varias vias y es 6,022-10% (una cantidad de miles de millones de billones dificil
de imaginar). Si bien el carbono C-12 es el &tomo que se toma como patron para calcular el
resto de masas atdémicas, todo lo indicado vale para cualquier elemento. Por ejemplo, la masa
atomica de la plata es 107,87 g/mol; eso quiere decir que un mol de atomos de plata
(6,022-10* atomos) pesan 107,87 gramos.

Uno de los resultados mas importantes de la Mecanica Cuantica es el comportamiento dual
como onda y particula de las particulas elementales como el electron. Este comportamiento se

describe mediante la ecuacion de Schrodinger, que se puede escribir de la forma:
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o % w(r,)=— %v‘ (D +V(r, D, )

Esta ecuacion, en derivadas parciales, se recoge aqui a titulo meramente ilustrativo, dado que
su interpretacion y solucion exceden, con mucho, los objetivos de este curso. La funcion W,
denominada funcion de onda del electron, no tiene significado fisico por si misma. Sin
embargo, el cuadrado de su modulo tiene una interpretacion fisica importante: evalua la
probabilidad de encontrar el electron en una zona del espacio. Asi, aunque se habla de
orbitales, no se refieren a trayectorias exactas de electrones, como en la mecanica newtoniana

o en la teoria atdmica de Bohr.

La solucién de la ecuacion de Schrodinger para el atomo de hidrégeno da como resultado un
numero infinito y discreto de posibles soluciones, denominadas orbitales atdmicos. Para
describir las caracteristicas de los diferentes orbitales se introducen los nimeros cuanticos:

e Principal (determina tamafio y energia del orbital), n=1, 2, 3...

e Momento angular (determina forma orbital), £ =0, 1, 2...(n-1). Cominmente, el valor

de € se designa con las letras: 0() 1(p) 2 3@
e Magnético (determina direccion del orbital), m¢=-€ ...-2,-1,0,1,2...+ ¢
e De espin (spin), ms =-", +'2 . De modo estricto, el espin no es un nimero cuéntico del

orbital, sino del electron. En cada nivel principal n caben 2n* electrones.

Un orbital es la zona del espacio donde es mas probable encontrar el electron. Hay un cierto
numero de orbitales atomicos que los electrones pueden ocupar. Se han realizado estudios
teoricos del &tomo de hidrogeno, el mas simple de todos los sistemas atdmicos, utilizando la
ecuacion de Schrodinger y concuerdan con la informacion experimental (espectros de emision
electromagnética) en todos los detalles. Este estudio sirve para estudiar y predecir el
comportamiento del electron en atomos y moléculas mas complicadas. La aplicacion de la
mecénica cuantica a 4tomos multielectronicos y moléculas es un procedimiento matematico
dificil, pero por métodos aproximados de calculo se han obtenido resultados tedricos que
concuerdan muy bien con la experimentacion. La forma de los orbitales s, p, y d, se recogen

en la siguiente figura:
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Aunque varian ligeramente los valores relativos de energias de unos elementos a otros, en la

figura se representa el diagrama esquematico de la energia asociada a los orbitales atomicos.

Se observa que la energia de los orbitales no puede tomar cualquier valor, sino sélo unos

valores determinados. En el atomo de hidrogeno la energia depende tinicamente del nimero

cuantico principal, mientras que en atomos multielectronicos la energia varia dentro de cada

nivel principal debido a la interaccién entre diferentes orbitales o nubes de electrones.

Decimos que la energia esta “cuantizada”, lo que es una de las bases de la teoria cuantica.
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Los electrones del 4tomo van ocupando progresivamente los orbitales de menor energia

disponibles, de acuerdo al principio de minima energia, siempre considerando que cada orbital

solo admite dos electrones con diferente espin (debido al principio de exclusion de Pauli). Otra
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regla fundamental para determinar como se distribuyen los electrones en los diferentes
orbitales es el principio de méaxima multiplicidad de Hund, que indica que la configuracion
electronica mas estable es aquella en la que el mayor nimero de electrones tiene el espin
paralelo en orbitales degenerados (los que tienen el mismo nivel energético). Siguiendo estos
tres principios, se constituye la configuracion electronica del &tomo en su estado fundamental.
Por aplicacion de energia (calor, arco eléctrico, luz, etc.), los electrones pueden “promocionar”
a orbitales de mayor energia, y se dice entonces que el atomo pasa a un estado excitado.
Cuando esos electrones vuelven a su estado fundamental se desprende energia, por ejemplo en
forma de radiacion. La energia de la radiacion emitida es caracteristica de la diferencia de

energia entre los orbitales fundamental y excitado.

Como se ha indicado, en cada orbital solo puede haber un méximo de dos electrones. Segtn la
teoria cuantica han de tener espines opuestos. El espin (del término spin, que significa “giro”
en inglés) se asocia al hecho de que cada electrén se comporta como si estuviera girando sobre
un eje, bien hacia la derecha, bien hacia la izquierda, generando un campo magnético cuya
direccion depende del sentido de la rotacion. En cada orbital se representa cada electron por

una flecha hacia arriba o hacia abajo, segun su espin.

Para construir la configuracion electronica en estado fundamental de un elemento,
determinado por su nimero atémico Z, se puede utilizar el siguiente esquema, recordando que

se deben respetar los principios introducidos anteriormente:

A5

285 2p

35 3p 3d

AS 45 4d A
55 50 _sd_sf
b

Por ejemplo, la configuracién electronica del calcio (Z=20) es 1s*2s*2p°3s*3p°4s”.

3. ENLACE IONICO
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3.1. Introduccion al enlace i6nico y definiciones

Este tipo de enlace predomina en los compuestos denominados sales. El enlace i6nico es la

uniodn que resulta de la fuerza electrostatica que atrae iones de carga eléctrica opuesta.

Los iones se forman por transferencia total de electrones de unos atomos a otros. Para hacer
una valoracion de la formacidon de compuestos i6nicos, es necesario considerar una medida de
la facilidad con la que los atomos se pueden transformar en iones. La formacion de iones o

ionizacion es un proceso que puede consistir en:

e Formacion de cationes.

Es un proceso endotérmico (hace falta energia para separar electrones del &tomo neutro
hasta una distancia infinita). La energia puesta en juego se llama energia o potencial de
ionizacion.

M (g) - M+ (g) +e AHoion

En general, considerando el sistema periddico, la energia de ionizacion de los elementos
aumenta hacia la derecha en un periodo porque, en ese sentido, aumenta la carga nuclear y
disminuye el radio atobmico, con lo que aumenta la atraccion del electrén més externo por el
nucleo y es necesario aportar mas energia para arrancar un electron. Si se considera un grupo
(columna) del sistema periddico, la energia de ionizacién aumenta hacia arriba, dado que
predomina la disminucién del radio atomico frente a la de carga nuclear (ésta se contrarresta
por el conocido como efecto pantalla o repulsion del electron més externo por los internos).

Las variaciones indicadas pueden apreciarse en el siguiente ejemplo:

AH®, [kJ/mol]
Li (3 protones), 519 Be (4 protones), 900
Na (11 protones), 494

Aparte de la energia de ionizacion citada, que se conoce mejor como “primera energia de
. . .y [ + . 4
ionizacion”, hay una segunda (cuando el cation M (g) pierde de nuevo un electrén), una
.y 2+ . , . ..
tercera (cuando el cation M (g) pierde un electréon mas), etc. En todo caso, las distintas

energias de ionizacidn, para un mismo elemento, crecen siempre en ese sentido (primera <
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segunda < tercera <...) por ser mas facil arrancar un electron de un 4&tomo (neutro) que de un
cation con carga +1; en éste, a su vez, es mas facil separar un electron que en el mismo cation,
pero con carga 2+, y asi sucesivamente. No obstante, segtin la configuracion electronica del
atomo, la diferencia indicada puede ser mayor o menor. Asi, en el litio, la diferencia de la
primera a la segunda energia de ionizacion es grande, mientras que en el berilio esta diferencia

es pequeiia, en relacion a la existente entre la segunda y la tercera, como se ve en el ejemplo:

AH®, [kJ/mol]
Primera Segunda Tercera
Li: 519 7300 11800
Be: 900 1760 14800
e Formacion de aniones.
En este caso, el proceso es:
M(g)+e - M (g) AHC,

Normalmente se cede una energia (proceso exotérmico), denominada afinidad electronica, que
se suele dar en valor absoluto y que aumenta en el sistema periédico de forma similar a la
energia de ionizacion (hacia la derecha en un periodo y hacia arriba en un grupo). Se habla
también de primera, segunda, etc., afinidades electronicas. Las segundas y sucesivas
afinidades electronicas son procesos endotérmicos, porque la adicion de un electrén al ion

negativo requiere vencer fuerzas de repulsion.

Atomos con pocos electrones de valencia (de la capa externa), como el Na (3s') o el Ca (4s)
tienen baja energia de ionizacidon y baja afinidad electronica (desprenden poca energia al
recibir electrones). Se espera asi que tengan mayor tendencia a perder electrones que a
ganarlos. Por el contrario, los atomos con casi 8 electrones en la capa de valencia, como el CI
(15*25*2p®3s?3p°) tienen alta energia de ionizacion y alta afinidad electrénica, por lo que se
espera que tiendan mas a ganar electrones que a perderlos. Estos 4&tomos presentan también
alta electronegatividad (tendencia relativa de atraer electrones compartidos), como se analizara
al tratar la polaridad del enlace.

3.2. Aspectos energéticos del enlace i6nico
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La energia reticular, Uy, se define como la cantidad de energia liberada cuando se forma un

mol de cristal a partir de sus iones en fase gas (independientes):

mM"™ (g) + nX"™ (g) = MuXa (5) Uo

Puede calcularse de forma experimental (aunque no de forma directa) o tedricamente,

considerando el calculo de interacciones electrostaticas.

La determinacion directa de Uy tiene dificultades practicas, debido a que al volatilizarse los
compuestos i6nicos no se forman iones independientes (ni siquiera a altas temperaturas) sino
que forman parejas anién-catién o agrupaciones de varios. Si no fuera asi, bastaria medir la
energia de vaporizacion del cristal para calcular Uy. No obstante, la energia reticular se puede
calcular a partir de otros datos experimentales, mediante el ciclo de Born-Haber, que es un
caso particular de aplicacion de la ley de Hess, que se estudia en el tema de Termodindmica
Quimica, y segun la cual la energia intercambiada en una reaccion, que puede expresarse
como la suma de otras reacciones, es igual a la suma de las energias de las reacciones
parciales. Para mostrar el procedimiento, se recoge como ejemplo el calculo de la energia

reticular del cloruro sodico, con datos expresados en kJ/mol:

Energia
AHE Na = +109 AH%,, Cly= +242 AH? NaCl = 411
AHE, Cl=-364 AH? Na = +494 kJfmol
Na*(g) + Cl (g)
8
M3 | 1 x 242 A | 364
Na*(g) + C
Na'{g) + %Chkig) - " U,
AHY | +494
Na {g) + %Cb{g)
aH? | +109 AHY
El superindice 0 indica Na {s) + ¥2Cl(g) en Termodinamica condiciones
estandar, es decir, presion aH? | 411 de wuna atmosfera y una
NaCl (s) ¥ . .
temperatura determinada, que si no se
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especifica se supone que es 25 °C. Por otra parte, para entender el ciclo de Born-Haber
indicado en el diagrama anterior, se recuerda también el convenio de signos, en el que los
procesos exotérmicos llevan asociadas variaciones de energia de signo negativo, mientras que

en los endotérmicos es positivo.

Teniendo en cuenta el diagrama de energias senalado, se tiene:
AR’ = AH , + 2 AH s + AH o + AH ¢ + Ug
Sustituyendo por los valores experimentales de estas magnitudes (expresados en kJ/mol),
queda:
-411 =109 + 242/2 + 494 + (-364) + U,
de donde Uy =-771 kJ/mol.

La energia reticular también se puede calcular teéricamente, considerando cémo varia la
energia potencial, U, de los iones que forman la sal, al variar la distancia, d, entre ellos (entre
los nticleos de los iones de distinto signo mas proximos). Como suma de las fuerzas repulsivas
(provocadas por la interaccion entre las nubes de electrones de aniones y cationes) y atractivas
(resultado de atraccion entre iones de distinto signo y repulsion entre iones del mismo signo),

se obtienen curvas de energia potencial como la presentada en la figura siguiente.

Energia
potencial, U .
. Repulsion

B
+dn
Atraccion
nﬁf‘e
- ] La] e
=l
B
b
e ® -
" e

Considerando la suma de los dos potenciales analizados en la grafica se obtiene la curva de
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potencial indicada en la figura anterior. Al aproximarse los iones, la energia potencial disminuye
hasta alcanzar un minimo, Uy, a una distancia de equilibrio, dy, entre iones de distinto signo mas
proximos. Si los iones se acercasen mas de esa distancia, la energia potencial aumentaria

(predominaria la repulsion entre nubes de electrones, de carga negativa).

En la ecuacion de U en funcion de d, mostrada anteriormente, n es el coeficiente de Born, que
depende esencialmente del tamafio de los iones, adoptando los siguientes valores:
Configuracion del ion: He Ne Ar Kr Xe
Coeficiente de Born, n: 5 7 9 10 12
Para una sal determinada formada por dos tipos de iones, se toma este coeficiente como el valor
medio de los dos.
Aparte del valor n, ya comentado, los otros términos de la ecuacion indicada son:
N,: nimero de Avogadro, 6,022 - 10% mol!
e: carga del electron, 1,6 - 10"° C
do: distancia de equilibrio entre los iones de distinto signo mas préximos.
Z.: carga del cation
Z.: carga del anion
go: constante dieléctrica del vacio, 8,854 - 102 C?- N - m™
A: constante de Madelung. Necesaria porque hay que considerar la suma de energias
correspondientes a todas las atracciones y repulsiones entre los iones del cristal, no solo de un

par; depende del sistema cristalino en el que cristalice la sal.

Calculando la derivada de la energia U con respecto a la distancia d, e igualando a cero
(condicion de minimo de una funcidn) se obtiene la energia minima, que sera la energia del
cristal en su configuracion de equilibrio dy. Tras hallar el valor de la constante B, se obtiene la
expresion de Born-Landé para la energia reticular:

U =— Na'A'(Z+Z_)e2 .(l_lj
o 4-7-¢g,d, n

En la figura siguiente se representa, de dos maneras distintas, la disposicion en el espacio de los
iones cloruro y sodio, que forman la red cristalina de la sal cloruro sédico (uno de los sistemas

cristalinos mds habituales en sales sencillas). A la izquierda se representan los iones y a la
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derecha sélo sus centros, para apreciar mejor como se disponen espacialmente.

En el sistema tipo cloruro sodico, cada ion esta rodeado de:

6 de carga opuesta a dy

12 de igual carga a V2d,

8 de carga opuesta a V3d,

6 de igual carga a 2d,

etc.
La suma de las interacciones entre todas estas cargas (limite de una serie matematica) es la
constante de Madelung, que considera asi la interaccion de todos los iones entre si. En cada
estructura cristalina la constante de Madelung tiene un valor caracteristico. Por ejemplo, en la

estructura de cloruro s6dico A = 1,748 y en la estructura tipo fluorita (CaF;) A =2,519.

El calculo tedrico de la energia reticular del cloruro sodico, segiin la férmula de Born-Landé y

considerando el valor dy = 2,81 A (obtenido de datos de difraccién de rayos X), es:

6,022 - 10%mol™ - 1,748 - 1- 1 - (1,6 - 107°C)?
Ug=- (1-1/8)=-754326 N - m/mol,
4-m-8,854-10"7C* N'-m?-281-10"m

es decir, Uy = -754 kJ/mol

Para una misma estructura cristalina, la energia reticular aumenta (en valor absoluto) al hacerlo
la carga i6nica y al disminuir la distancia interiénica de equilibrio (o, lo que es lo mismo, al

disminuir los radios de los iones que forman el cristal), segtin se puede apreciar en la ecuacion de
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Born-Landé. Este hecho se puede observar con los datos suministrados en la siguiente tabla,

donde se indican las energias reticulares correspondientes a tres cloruros de metales alcalinos,

todos ellos con estructura cristalina del tipo cloruro sédico.

Sélido Uy experimental do (pm) n (coeficiente Uy tedrico
(Born-Haber), kJ/mol de Born) (Born-Land¢), kJ/mol
LiCl 846 257 7 808
NaCl 771 281 8 754
KCl 701 314 9 686

Se observa también en esta tabla una desviacion sistematica entre el valor calculado y el

experimental. Se debe a que, ademas de enlace 10nico, hay participacion de enlace covalente y de

otras interacciones, que no se consideran en el tratamiento tedrico analizado. Cuando se

requieren resultados precisos, es preferible trabajar con datos experimentales. La teoria facilita

una comprension mas profunda de los datos experimentales.

Como la energia reticular es una medida de la intensidad del enlace entre los iones en el cristal,

se puede relacionar una serie de propiedades fisicas de las sales con sus energias reticulares.

Algunas de estas propiedades son el punto de fusion y el punto de ebulliciéon. Como ejemplo, en

la tabla siguiente se muestra como varian las temperaturas de fusion y ebullicion de sales con la

misma estructura cristalina (es decir, igual constante de Madelung) e igual carga:

Sal Up (kJ/mol) TewCC) | ThasCC) | dentace (A)
NaF 907 1695 992 2.31
NaCl 771 1441 800 2,76
NaBr 736 1393 747 2,90
Nal 686 1300 662 3,11
4. ENLACE COVALENTE
-2- ENLACE QUIMICO
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4.1. Introduccion al enlace covalente

Una importante diferencia entre el enlace idnico y el covalente es que, mientras en el primero
hay una transferencia de electrones entre los 4&tomos que se unen (formandose iones), en el

covalente no se produce esa transferencia, sino que los electrones se comparten.

Para estudiar el enlace covalente desde un punto de vista tedrico se requiere el empleo de los
métodos de Mecanica Cuantica: es necesario resolver la ecuacion de Schrodinger para un sistema
con varios nucleos y electrones. Como solucion se obtienen funciones de onda, y (psi), con unos
niveles de energia definidos (cuantizados) y se consiguen asi las configuraciones electronicas

que puede adoptar la molécula (en su estado fundamental y en estados excitados).

El examen riguroso del enlace covalente se hace por la Teoria del Enlace de Valencia (TEV) y la
Teoria de Orbitales Moleculares (TOM), que son métodos aproximados de célculo de la ecuacion
de Schrodinger. Estas teorias se analizan aqui de forma cualitativa, estudiando los resultados que
aportan. Ninguna de las dos tiene ventajas sobre la otra, complementdndose y utilizdndose a
veces de forma conjunta. Difieren en la idea del enlace y en el método de calculo. En el caso de
la TEV, se mantiene la identidad de los orbitales atomicos, que se superponen para dar una zona
de mayor densidad electronica entre los &tomos que se unen. En la TOM, se reordenan los
orbitales atdmicos originando orbitales moleculares con mayor densidad electronica entre los

atomos que se unen.

Antes de analizar estas teorias, se tratan algunas cuestiones generales de interés sobre el enlace

covalente, introduciendo algunas consideraciones sobre la molécula més sencilla (H,).

4.2. La molécula de H,. Distancia de enlace y radio atobmico

El H; es la molécula con enlace covalente mas sencilla y, ademads, posee enlace covalente puro,
dado que los dos atomos que se unen tienen la misma electronegatividad. Cuando dos atomos de
H se aproximan, el nucleo de cada uno de ellos (con un protén) ejerce una atraccion
electrostatica sobre el electron del otro atomo. Como cada atomo tiene un solo electron en un

orbital 1s, estos orbitales no estan llenos y pueden albergar otro electron, de manera que ambos
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atomos acaben compartiendo los dos electrones:

OO —

—_— -

zona de mayor
densidad e-

Las nubes electronicas de los dos atomos se superponen y permiten la unidn entre los nucleos de
los dos atomos. El enlace covalente es la union que resulta de ese aumento de densidad

electronica, que es mas estable (energia menor) que los dos atomos por separado.

Cada atomo de hidrégeno tiene un proton (p) y un electron (e7). Cuando se forma la molécula
diatomica de hidrogeno a partir de los &tomos 1 y 2 a distancia infinita (sin interacciones entre
si), aparecen fuerzas, entre protones, p, y electrones, e, del tipo:

Atractivas: pl-e2 y p2-¢e'l

Repulsivas: pl-p2 y e1-e2

Segun la distancia entre los dos 4&tomos predominan unas u otras. La suma de las energias
potenciales de repulsion y de atraccion se puede representar en el diagrama de energia potencial

U siguiente, en funcion de la distancia internuclear, d:

Energia

potencial, U . Repulsion

0,74 A

AH®;s = 458 kJ/mol

Atraccion

La energia de disociacion, AHOdiS, en la molécula de hidrogeno es +458 kJ/mol. Quiere decir que
se necesitan 458 kJ para romper un mol de enlaces H-H, o lo que es lo mismo, que se desprenden

458 kJ cuando se forma un mol de moléculas de hidrogeno a partir de los 4&tomos independientes
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(partiendo de 4tomos separados una distancia infinita). Esta magnitud ya se empled

anteriormente, para la molécula de Cl,, en el ciclo de Born-Haber.

Segun el diagrama anterior, los dos nucleos de hidrogeno atraen igualmente los dos electrones
cuando sus niicleos estan a una distancia de 0,74 A, dandose un enlace covalente que mantiene
unidos a los dos atomos. Esa es la distancia o longitud de enlace. Es un promedio, porque los

atomos estan vibrando continuamente.

La capa de valencia de un 4&tomo no posee un limite definido: la densidad electronica decrece
hasta alcanzar un valor muy pequefio, pero no se anula incluso a grandes distancias. Ello hace
imposible determinar con exactitud el valor del tamafio del 4tomo libre. Sin embargo, la distancia
entre los nicleos de una molécula puede determinarse con bastante exactitud (con técnicas
experimentales complejas). Asi, por ejemplo, si la distancia de enlace en la molécula H-H es 0,74
A, se toma como radio atomico o covalente la mitad de ese valor, es decir, 0,37 A. En las tablas
de datos fisicoquimicos aparecen estos radios para los distintos d&tomos, habiéndose promediado
en cada uno de ellos el valor que se obtiene en diferentes compuestos, porque aunque el valor

permanece practicamente constante, varia de unos compuestos a otros.

Asi, por ejemplo, conocida la distancia C1-Cl en la molécula de Cl,, que es 1,98 A, se puede
considerar que el radio atdmico del Cl es 0,99 A. Si en la molécula de Cl4,C se sabe que la
distancia C-Cl en los cuatro enlaces es 1,76 A, se considera el radio atdmico del carbono como:

rc=1,76-0,99=0,77 A

4.3. Teoria del Enlace de Valencia (TEV)

La TEV considera que los orbitales atomicos de los atomos que se unen por enlace covalente
permanecen inalterados y que un par de electrones ocupa simultaneamente cada uno de los
atomos del enlace. Para formar el enlace, los orbitales atdémicos deben tener una geometria
adecuada. Esta teoria describe la formacion del enlace covalente como un solapamiento de
orbitales atomicos. Para estudiar este modelo de enlace, volvemos de nuevo sobre la molécula de
hidrégeno. En la siguiente figura se representa el orbital 1s de cada 4&tomo de hidrogeno, antes y

después de formarse el enlace covalente en la molécula de Hy:
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AtomoH + Atomo H

Antes del enlace —_— —

Después del enlace — —

Los dos electrones, con los espines opuestos, ocupan los dos orbitales al mismo tiempo. Esto
solo es posible si ambos orbitales se superponen, permaneciendo los orbitales atdmicos

inalterados:

Esta superposicion origina una zona de mayor densidad electronica, donde se localizan los
electrones de valencia compartidos, que forman asi enlaces localizados. Cuando el solapamiento
es simétrico respecto al eje de enlace (solapamiento frontal), el enlace que se forma se denomina
sigma, o, como el anteriormente descrito para el H,. Cuando el solapamiento no es simétrico

(solapamiento lateral), se denomina enlace pi, 7.

Orbitales atomicos:

antes de formar el enlace al formar el enlace
N
oS- — S
S p c
NN NN > /AN N
p p G

QQ
O O

p p T

Existen otros enlaces, que implican por ejemplo enlaces p-d o d-d, pero no se analizaran aqui.
La superposicion de orbitales atdbmicos no explica, en muchos casos, angulos y distancias de
enlace adecuados (de acuerdo con los datos experimentales). Para explicar la geometria, en
especial para compuestos del carbono, hace falta introducir otro concepto (dentro de la propia

TEV), que es el de hibridacion de orbitales atdmicos.
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Si no fuera por la hibridacion de orbitales, la geometria de la molécula de agua, aplicando la
TEV, seria angular, con un angulo de enlace de 90°, mientras que experimentalmente se sabe que
ese angulo es 104,5°. De la misma manera, en la molécula piramidal de amoniaco se darian
angulos de 90°, cuando experimentalmente se sabe que son de 106,7°. Asimismo, en la molécula
de metano, CHy, teniendo en cuenta la configuracion electronica del C: 1s>2s* 2p?, para justificar
los enlaces habria que suponer que el 4tomo pasa a tener la configuracion 1s>2s' 2p®, con lo que
justifica que se forman cuatro enlaces, pero tres tendrian la misma distancia de enlace y angulos
de enlace de 90°y el cuarto seria diferente. Sin embargo, se sabe por resultados experimentales
que esta molécula es tetraé¢drica (angulos de enlace de 109,5°) y con cuatro longitudes de enlace

idénticas (0,109 nm).

Los orbitales hibridos son el resultado de la combinacion de orbitales atdmicos de un mismo
atomo para dar lugar a un nuevo conjunto de orbitales. Siguen siendo orbitales atdémicos, pero de
distinta geometria que los orbitales atdmicos de origen (s, p, d, f) y con una energia intermedia
entre las de los orbitales iniciales, produciendo como resultado un conjunto de orbitales con

maxima simetria (lo mas separados posible). Lo veremos para algunos ejemplos.
e Molécula de BeH,. La configuracion electronica del Be es 1s*2s*2p’.

Desde el punto de vista de 1a TEV, el Be no podria formar compuestos. Pero, si suponemos que
un electrén de un orbital 2s del estado fundamental absorbe energia y promociona a uno de los
orbitales vacios 2p, ya tendria los dos electrones desapareados que necesita para enlazarse. La
cantidad extra de energia que gasta el 4&tomo en esta promocion se veria posteriormente
compensada con la energia liberada en la formacion del enlace. La configuracion electronica
resultante es la de un estado excitado que podemos representar como:

/7N \ o

- 2

Estado excitado
Estado fundamental
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Ahora ya podrian solapar el orbital 2s del Be con el orbital 1s de un 4&tomo de hidrégeno, asi
como el 2p del Be con el 1s del otro a&tomo de hidrégeno. Pero esto daria lugar a dos enlaces
distintos, lo cual no se corresponde con los datos experimentales, que indican, para esta
molécula, dos enlaces iguales con un angulo de enlace de 180°, lo que configura una molécula
lineal. Esto es posible si suponemos que el orbital 2s y el 2p se combinan formando dos orbitales

hibridos (pero atobmicos también) sp, equivalentes entre si y formando un angulo de 180°:

z

Qéix Z 180°

V4 V4
y y y
X X —_— 7 I X
y
S Px é}x

se combinan para formar Los dos orbitales sp juntos
dos orbitales sp

Son estos orbitales hibridos sp los que se solapan con los 1s de cada atomo de hidrégeno

formando dos enlaces covalentes tipo G:

S(Sy-SPg.)

e Molécula de BHs.

El B necesita 3 electrones desapareados y solo tiene uno (configuracion electrénica: 1s*2s*2p').
Para formar tres enlaces iguales con angulos de 120°, de acuerdo con lo obtenido
experimentalmente, primero se considera la promocion de un electron 2s a un orbital 2p y,

posteriormente, la combinacion del orbital 2s con los dos orbitales 2p. Se obtienen 3 orbitales

Estado excitado
Estado fundamental

hibridos sp”, equivalentes entre si y que forman angulos de 120°:
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&
_9 ’ z _120°

ool o . g

se combinan para formar . )
tres orbitales Sp2 :y Los tres orbitales sp? juntos

o

Estos tres orbitales hibridos sp se solapan con los orbitales 1s de cada uno de los dtomos de H,

formando tres enlaces covalentes tipo 6. La molécula resultante tiene geometria trigonal plana:
Isy

sp?

Orbitales hibridos sp? y enlaces
c en la molécula de H,B

e Molécula de CHa.

El C necesita 4 electrones desapareados para formar cuatro enlaces C-H, pero s6lo tiene dos

(configuracion electronica 1s*2s*2p?), luego tiene que promocionar un electrén 2s a un orbital

2p:

N

=5 = £
2s

Estado fundamental

Estado excitado

La geometria tetraédrica, ya comentada, se justifica suponiendo que los orbitales atdmicos 2s 'y
2p, en la formacion del enlace, se combinan formando cuatro orbitales hibridos sp’, dirigidos

sobre los vértices de un tetraedro:
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zZ z z
y y by y
X X X Q X
S pX %y pZ
se combinan para formar cuatro orbitales sp’

los cuatro orbitales sp3 juntos

|

Estos orbitales hibridos sp’ se solapan con los orbitales 1s de los H formando cuatro enlaces o,
idénticos entre si, y angulos de enlace de 109,5°. La molécula resultante tiene, pues, una

geometria tetraédrica.
e Molécula de NHs.

Para justificar los d&ngulos de enlace de 107° (valor proximo a 109,5°) de esta molécula piramidal,
se sugiere una hibridacion sp’ pues, aunque no es necesaria la promocién de ninguno de los
electrones del N (configuracion electronica, 1s*2s*2p’), si consideraramos el solapamiento de los
orbitales 2p del N con los orbitales 1s de los H se tendrian angulos de 90°. La molécula de
amoniaco se representard de la manera indicada en la figura. De los cuatro orbitales hibridos, el

N utiliza tres para formar los enlaces G y, en el cuarto estan los dos electrones solitarios:

QUIMICA I 2 ENLACE QUIMICO



e Molécula de H,O.

Es un caso muy similar al del amoniaco. E1 O presenta hibridacion sp® y dos de estos orbitales se
solapan con los 1s de los H, formando enlaces o, y en los otros dos estan los dos pares de

electrones sin compartir. La molécula resultante es angular:

Un mismo atomo puede dar los tres tipos de hibridacion descritos (sp, sp” y sp°), segun los casos.

Esto ocurre con el carbono, como se observa en estos ejemplos:

Enlace «

Enlace o
Etano Etileno Acetileno

Las posibles hibridaciones de orbitales mas usuales son:

Orbitales hibridos Forma geométrica Ejemplos
sp lineal BeCl,, BeF,, CH=CH
sp2 triangular plana BCls, AlF5, CH, = CH,
sp tetraédrica CH,, SiHy, NH,"
sp°d bipiramide triangular PCls, TaCls
sp3d2 octaédrica SF, CrClg>

Los enlaces pi no son tan fuertes como los sigma, debido a una superposicion menos efectiva de
los orbitales atdmicos. Por otra parte, los enlaces covalentes multiples (doble o triple) constan de

un enlace sigma y el resto pi, mientras que los enlaces sencillos son siempre enlaces sigma.

Los pares de electrones sin enlazar repelen a los enlazantes y por eso los angulos de enlace en
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casos como las moléculas de H,O y de NHj, antes descritos, son menores de 109,5°.

Esta teoria de hibridacion se puede emplear para justificar las geometrias de moléculas

organicas, de forma que en estos casos, las hibridaciones del carbono suelen ser:

enlace sencillo = hibridacion sp’
enlace doble = hibridacion sp
enlace triple = hibridacién sp

Otro concepto importante a estudiar es el de resonancia o deslocalizacion de electrones. Para
poder comprender este concepto se muestra la aplicacion de las reglas de las estructuras de

Lewis a la molécula de 0zono (Os), encontrandose dos posibilidades:

®y ¢®
s N - ———— 2 KT
.07 Yo .07 O
@oo e e o-@

Las longitudes de los dos enlaces, medidas experimentalmente, son iguales, de 1,28 A,
intermedias entre un enlace sencillo y otro doble. Se considera que la distribucion de electrones
es una combinacién o hibrido de resonancia de ambas (cada una, sin existencia real, recibe el

nombre de “forma candnica”) y se indica con esa doble flecha.

Otro ejemplo tipico de resonancia es la que se da en la molécula de benceno (C¢Hsg). Se sabe
experimentalmente que todos los angulos de enlace son de 120°, lo cual sugiere una hibridacion
sp® para los C, y que las distancias de enlace C-C son iguales a 1,39 A, intermedias entre la
correspondiente a un enlace sencillo C-C (1,54 A) y la correspondiente a un doble enlace C=C
(1,34 A). Segtin la TEV, la geometria de la molécula de benceno se explica por la existencia de
un enlace localizado o (Csp®-Csp?) entre cada par de C contiguos y tres enlaces 1 deslocalizados,

ademas de seis enlaces localizados o (Csp?-H15):
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4.4. Teoria de Orbitales Moleculares (TOM)

La estructura molecular (geometria) se explica bien con la TEV, que incluye la teoria de
hibridacion de orbitales atomicos, pero no resuelve algunos problemas sobre el enlace covalente,
como la interpretacion de las propiedades magnéticas de algunas moléculas. Segun la TEV, las
moléculas presentarian siempre los electrones apareados (orbitales atdmicos llenos o vacios). Sin
embargo, por ejemplo, el O, es paramagnético (presenta débil atraccién en un campo magnético),
lo que implica que debe tener electrones desapareados (orbitales semillenos), y no diamagnético
(en cuyo caso no presentaria atraccion en un campo magnético porque tendria todos los
electrones apareados). Precisamente uno de los mayores éxitos que tuvo la Teoria de Orbitales
Moleculares (TOM) fue la justificacion del paramagnetismo de esta molécula. Ademas, la TOM
predice si se formara o no enlace y aporta informacion sobre la energia de enlace, que es una

cuestion de gran interés.

Un orbital molecular es el espacio en el que es mas probable encontrar un electron de energia
especifica, en la proximidad de dos o mas nucleos que se encuentran enlazados segtin la TOM.
Los orbitales atdmicos de los atomos enlazados son reemplazados por un conjunto de nuevos

niveles energéticos moleculares.

Los orbitales moleculares pueden ser:
e Enlazantes, si tienen menor energia que los orbitales atdbmicos que los forman, en cuyo
caso tienden a estabilizar el enlace.
e No enlazantes, si presentan la misma energia que los orbitales atdmicos.
e Antienlazantes, si tienen mayor energia que los orbitales atdmicos, en cuyo caso tienden

a desestabilizar el enlace.

Los orbitales atdémicos deben tener simetria adecuada para formar orbitales moleculares. Los
orbitales moleculares se forman de manera similar a los orbitales hibridos citados en la TEV
pero, a diferencia de estos, los orbitales atdbmicos que se combinan pertenecen a distintos atomos
(no al mismo, como en la hibridacion). Desde el punto de vista fisicomatematico, ambos tipos de
orbitales (hibridos y moleculares) son combinaciones lineales de funciones de onda asociadas a

orbitales atomicos. Asi, por ejemplo, cuando se combinan orbitales atdmicos 1s de dos dtomos
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iguales, se tienen nuevos niveles de energia:

(OA) | OM ‘ (0.A), ° °
N

T

Is e Is

Gls o

En el caso de los orbitales atomicos p, forman los orbitales moleculares:

O‘o + O O } " o.eio’o ‘5_;;; antienlazante
\

m 2py ooo a,, enlazante

|
| #
a | 6 T2, antienlazante
|
6 @ }/—"' |
+
¥ 2y 6 7y, enlazante

O
©

antienlazante

Co

Top enlazante

)

Los valores relativos de energia de los orbitales moleculares de las moléculas diatdmicas
homonucleares mas sencillas (formadas por dos 4&tomos de elementos del primero o segundo

periodo del sistema perioddico), Ha, He,, Li,, Be,, By, C, y Ny, son:
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Energia i
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Esta disposicion de orbitales moleculares es valida para las moléculas Li,, Bes, B2, C; y Na. El
orden de energia de los orbitales 62, y mop, €5 €l contrario al caso habitual, debido a interacciones
complejas entre orbitales atdmicos 2s y 2p por el pequeiio tamafio de estas moléculas. En las

moléculas O,, F», y Ne, la energia del nivel 6,, es menor que la de los niveles n,p,, quedando:
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."! Uzﬁ' e
-’! o — — \‘
™ o o Tl
L T B e B PN
Pe By N = T dp. 2 Dp,
s, ﬂE;{ WE!”I, "’i
i ,
gﬁ %, &
p .
@
= # T
"o O L
— i —
28 e o 2
5% o
T
-2 ENLACE QUIMICO

QUIMICA I



Las reglas de llenado de los orbitales moleculares por los electrones son las mismas que para los
orbitales atomicos:

1.- Se ocupan los orbitales moleculares de menor energia (principio de minima energia).

2.- En cada orbital molecular solo puede haber dos electrones (principio de exclusion de
Pauli).

3.- Los orbitales moleculares de igual energia (degenerados) se ocupan por un solo
electron cada uno antes de completarse con otro de espin contrario (principio de méxima

multiplicidad de Hund).

De esta manera, se pueden obtener las configuraciones de las moléculas:
Hy: (o1s )2
Her: (o15) (o15*)
o 2 % \2 2
Li,: (Gls) (Gls )(025)

020 (615)* (015% ) (62)* (025% ) (62 ) (Tapy )* (Mg ) (Mapy® ) (M *)'

El orden de enlace o nimero de enlaces covalentes entre dos atomos se obtiene:

Orden enlace = [ n° electr. en O.M. enlazantes - n° electr. en O.M. antienlazantes |/ 2

A mayor orden de enlace para un determinado par de d&tomos, mayor es la energia del enlace

(hace falta mas energia para romperlo) y menor es la distancia de enlace.
El paramagnetismo se produce al existir orbitales semiocupados.

Para las moléculas homonucleares sencillas estudiadas, la TOM, segun se ha analizado, ofrece
las siguientes caracteristicas:

Molécula: H2 Hez L12 B62 Bz Cz N2 02 F2 Nez
[Paramagnetismo?: no no si no no si no

Orden de enlace: 1 0 1 0 1 2 3 2 1 0

Las moléculas que presentan orden de enlace 0 no se han observado en la practica, no habiéndose

determinado por lo tanto si son paramagnéticas. Otras como el Li; o C; no son usuales, pero se
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han detectado a altas temperaturas.

Para moléculas diatdmicas heteronucleares sencillas (formadas con los mismos 4tomos que las
moléculas analizadas) el comportamiento es similar al anterior. Asi, para el CO, la TOM justifica

un orden de enlace 3, por una distribucion de orbitales:

(0.A) C OM.

2p T_L /

(0.A)O

P
>
>

PZAN
V4
—>
-—
|
|

\

H
2Sﬁ</ G2s
by
My />— 2s

De forma similar, se puede hacer la distribucion de electrones de las especies CN"y CN". Segun
la TOM, los o6rdenes de enlace seran:

O.E.(CN)=2)5 O.E.(CN")=3 O.E.(CN")=2
Asi, cabe pensar que el orden de estabilidad de estas especies es: CN"> CN > CN"; de la misma
manera, la longitud de enlace crecerd en el sentido: CN"<CN <CN'". Ademas, segin la TOM, el
CN sera paramagnético (tiene un electron desapareado) y las otras dos especies seran

diamagnéticas (tienen todos los electrones apareados).

5. POLARIDAD DE ENLACE Y POLARIDAD MOLECULAR

Normalmente un par de electrones enlazante no es compartido igualmente por los dos dtomos

que lo poseen. La atraccion de los electrones compartidos se mide por la electronegatividad, o
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tendencia relativa que muestran los 4&tomos entrelazados para atraer electrones hacia si. Esta
magnitud estd relacionada con la energia de ionizacion y la afinidad electrénica, por lo que

aumenta, considerando el sistema periodico, hacia la derecha en un periodo y hacia arriba en un

grupo.

Pauling estableci6 una escala de electronegatividades empleando valores de energias de enlace,
asignando el valor mas alto al F (4,0) y el mas bajo al Fr (0,7). Por ejemplo, considerando la
energia de los enlaces H-H y CI-Cl, estimaba la energia del enlace CI-H si fuera solo covalente,
como promedio de los dos, y la comparaba con la real (ademas de enlace covalente hay
participacion de enlace ionico). La diferencia entre los dos valores seria mayor cuanto mayor sea
la diferencia de electronegatividades de los dos elementos. De forma analoga, procedid para

otros enlaces (H-F, H-Br, H-I, etc.).

Un enlace covalente es polar si los atomos unidos tienen diferente electronegatividad y no polar

si atraen por igual el par de electrones compartido.

Un dipolo eléctrico es un par de cargas de igual magnitud y distinto signo, separadas una
distancia. Se describe cuantitativamente por su momento dipolar, que se define como el producto
de la carga que hay sobre cada extremo por la distancia entre cargas. En Quimica, la carga
parcial se suele expresar como 0. Asi, el momento dipolar, p, de un enlace covalente es una
magnitud vectorial:

o+ 0.

«—>
1 pn=94x1

En cuanto a las unidades adecuadas para momentos dipolares tan pequefios como son los de los
enlaces quimicos, se definen 4,8 D (debyes) como el momento dipolar de dos cargas de igual
valor (una positiva y otra negativa), la del electron, separadas una distancia de 1 A (10" m,
valor representativo de la distancia entre los atomos de un enlace). Como la carga del electron es

1,6 - 10" C, 1 D equivale a 3,33 - 10°° C - m.

En la molécula de H>-*Cl, experimentalmente se sabe que p = 1,03 D y que la distancia de

enlace es 1,27 A. Si el par de electrones compartido perteneciera solo al Cl (mas electronegativo
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que el H), el momento dipolar seria:

,6-10YCx1,27-10"m
w(H-Clh= =6,1D
3,33-10°°C-m/D

Asi, el porcentaje (1 observado / p 100 % id6nico) - 100, que en este caso es 17 %, se puede
considerar como el porcentaje de caracter ionico. Si el enlace fuera no polar, habria una

comparticion equitativa de electrones y el momento dipolar seria nulo.

Algunos ejemplos numéricos del caricter i6nico son:

Especie Cardcter i6nico A electronegatividad (escala Pauling)
Cl-Cl 0 % 0,0
Cl-F 20 % 1,0
Cl-H 17 % 0,9

Si se enlazan dos atomos con diferencia de electronegatividades muy grande, el enlace se
clasifica mejor como i6nico, que se consideraria asi como un caso extremo del enlace covalente.
Si la diferencia de electronegatividad en la escala de Pauling es mayor que 1,7, el caracter del

enlace es preferentemente i6nico.

El momento dipolar de una molécula formada por varios enlaces es la suma vectorial de los
momentos dipolares de los enlaces. Asi, en algunos casos sencillos, la existencia o no de
momento dipolar en la molécula puede dar idea de la estructura molecular, dado que moléculas

con enlaces polares pueden ser apolares por su geometria:

Molécula: H,O NH; CO, BF;
u (D): 1,84 1,48 0,0 0,0
Geometria:  angular piramidal lineal triangular

Para la determinacion experimental de momentos dipolares de moléculas, se suele situar la

sustancia entre las placas de un condensador y se carga. Las moléculas apolares se orientan al
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azar. Por el contrario, las moléculas polares tienden a orientarse con sus extremos positivos
apuntando hacia la placa negativa. Este alineamiento permite que las placas acepten una carga
eléctrica mayor. Cuanto mayor es el momento dipolar, mayor es la carga que pueden acumular

las placas, es decir, mayor se hace la capacidad del condensador.

6. ENLACE METALICO

Los metales presentan una serie de propiedades que les diferencian mucho del resto de los
elementos del sistema periddico. Por ejemplo, tienen una elevada conductividad térmica y
eléctrica, asi como alta ductilidad y maleabilidad. Son elementos con muy pocos electrones de

valencia y, sin embargo, el enlace entre sus atomos suele ser fuerte.

El enlace metalico se da cuando se unen entre si atomos electropositivos o metales (sodio, hierro,
cobre, etc.). El modelo mas sencillo para describir el enlace metalico supone que cada atomo del
metal comparte parte de sus electrones mas externos con el resto de atomos. Se forma asi una red
de cationes rodeada de una nube de electrones que se pueden mover libremente. El enlace
metalico, desde este punto de vista, resulta de la atraccion entre los cationes del metal y la nube

de electrones circundante.

Esta teoria permite explicar algunas de las propiedades de los metales. Asi, por ejemplo, la
conductividad eléctrica se justifica por la facilidad de movimiento de los electrones compartidos.
La facilidad de deformacion de los metales, en una imagen sencilla, se debe a que en un cristal
metalico se puede desplazar un plano de atomos sobre otro sin que haya fuertes fuerzas de

repulsion que se opongan, a

diferencia de lo que T @ @ @ @ ap @ @ @ @ ocurre, por
ejemplo, en @ @ @ @ @ @ @ @ sustancias
i6nicas: OO OICNORC,

(a) Metal
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a) Metal

b) Cristal i6nico

Block, en 1928, formul6 la conocida como teoria de bandas de los s6lidos, que explica de forma
mas completa el enlace metalico. Se analizara esta teoria, de forma simplificada, como una

generalizacion de la TOM a partir del ejemplo del metal litio.

Dos atomos de litio (de configuracién 1s* 2s') originan, al unirse y formar una molécula, dos
orbitales moleculares o5 (uno enlazante y otro antienlazante) y otros dos c,s. De la misma
manera, si se unen tres atomos de litio por enlace covalente, se formaran tres orbitales
moleculares 65 y otros tres 6. Asi, cuando se unan por enlace covalente N (del orden de 10% )
atomos de litio, se formaran N orbitales moleculares o5 y N orbitales moleculares 6,5. Al tratarse
de una gran cantidad de orbitales, las diferencias de energia entre los diferentes orbitales
moleculares enlazantes y antienlazantes se hacen muy pequeiias, siendo tan proximos que se

pueden considerar esencialmente distribuciones continuas de orbitales (o bandas de energia):

— Banda
S R, ,
Gy energia

Li, Li, Li, Liy
Cada banda de energia de un metal consta de N niveles de energia. Si el nimero de electrones de
la banda es el maximo permitido (2N) se dice que esta totalmente ocupada; si es inferior, como

en el caso del litio, se dice que esta parcialmente ocupada o semillena, y si no tiene electrones se

dice que esté vacia.

La banda ocupada de mayor energia se denomina de valencia y a la banda por encima de ella
(vacia o semillena) se denomina de conduccion. Banda prohibida es la region entre bandas de

energia que no contiene estados energéticos permitidos para los electrones.
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En la banda de conduccion del litio y otros metales alcalinos los electrones pueden desplazarse
facilmente de unos niveles a otros con un aporte minimo de energia (la propia energia térmica
del material es suficiente para provocar este desplazamiento). Son los electrones

"deslocalizados" por todo el metal.

La separacion entre las bandas de valencia y de conduccién depende de las diferencias

energéticas de los orbitales atdbmicos y de la distancia entre atomos en el solido.

En los alcalinotérreos, por estar todas las bandas llenas, se podria suponer a primera vista que no
son conductores eléctricos. Se explica su alta conductividad por la superposicion de la banda de
conduccion y la banda de valencia. Asi, en el caso del berilio, que tiene una configuracion

- 24 24 0 .
electronica 1s"2s"2p", las bandas de energia son:

3N niveles energéticos
/ Banda 2p o de{ Caben 6N o
conduccion ’
} HayOe
H N niveles energéticos
2 Banda 2s 0 { !
: Caben 2N e
\ de valencia Hay 2N e

H N niveles energéticos
Is — <I Banda 1s { Caben 2N &

Hay 2N e

En general, segiin los elementos conduzcan o no la corriente eléctrica se clasifican en:

e Conductores. Ejemplos: Li, Be, Mg... Generalmente la banda de conduccion esta
semillena o estd vacia pero solapa con la de valencia, permitiendo el transito de
electrones.

e Aislantes. Ejemplo: diamante. Las bandas de valencia y conduccion estan llenas y
separadas por una gran banda de energia. En el diamante, cada 4&tomo de carbono, con
hibridacién sp’, esta unido a otros 4 4tomos de carbono, dirigidos hacia los vértices de un
tetraedro. Por lo tanto, todos ellos muestran hibridacion sp’. Todos los electrones estan

localizados en los enlaces covalentes y no circula la corriente:

2N niveles energéticos
BC Caben 4N e

Hay O e
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Caben 4N ¢
Hay 4N e

4 N sp?
\ 2N niveles energéticos
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e Semiconductores. Ejemplos: Si, Ge... El silicio tiene una estructura tetra¢drica similar a
la del diamante y presenta bandas de energia analogas. La diferencia de energia entre la
banda de valencia llena y la de conduccion vacia es pequefia, por lo que algunos
electrones pueden pasar a la banda de conduccion y, a medida que aumenta la
temperatura, aumenta la conductividad eléctrica. En el caso del silicio la disposicion de

bandas es:

BC

4N sp? / Banda prohibida
N { E=105kl/mol —
H.

7. FUERZAS INTERMOLECULARES

Hasta aqui se han analizado las fuerzas que hacen que los 4&tomos se unan para formar moléculas
discretas o macromoléculas, iones de distinto signo se agrupen para formar sales, o atomos de
elementos electropositivos formen solidos metalicos. Pero, llegados a este punto cabe
preguntarse: ;Qué tipo de fuerzas hacen que se unan entre si las moléculas de un elemento o de
un compuesto para formar liquidos o sélidos? Por ejemplo, el azufre (sélido en condiciones
normales) estd formado por moléculas Sg, el agua por moléculas H,O, e incluso los gases nobles
(formados por atomos independientes) a temperaturas bajas pueden licuar.
A ese tipo de fuerzas se las denomina intermoleculares o de corto alcance y, en general son mas
débiles que el enlace covalente, ibnico o metalico. La intensidad de las fuerzas intermoleculares
a una temperatura dada determina, por ejemplo, en los compuestos moleculares (formados por
moléculas) si la sustancia es gas, liquido o sélido en esas condiciones. Asi, en condiciones
ambientales (unos 20 °C y 1 atm) los halégenos estan formados por moléculas diatdmicas en
fase:

F, — gas Cl, — gas Br; — liquido I, —solido
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Hay tres tipos principales de fuerzas intermoleculares:
¢ dipolo-dipolo
e dispersion o de London

e enlace de hidrogeno

En general la energia potencial, en funcion de la distancia r entre los centros de las particulas, es
del tipo:
U=-(Ki/1°)+(Ky/1"?)

Donde el primer término recoge la atraccion (de tipo electrostatico) y el segundo la repulsion que
se produce a cortas distancias (por repulsion de las nubes electronicas). Como en casos

analizados anteriormente, a una distancia determinada se presenta una energia potencial minima.

Fuerzas dipolo — dipolo

En moléculas polares (con dipolos permanentes) los dipolos se atraen electrostaticamente

(extremos positivos de unos atraen a extremos negativos de otros y asi sucesivamente):

Para un tamafio molecular similar, al aumentar la polaridad de la molécula las uniones son mas
fuertes, aumentando con ello los puntos de fusion y ebullicidon, como se observa con los

siguientes datos:

Sustancia: Silano Fosfina

Formula: SiHy4 PH;
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Peso molecular (g/mol): 32,1 34,0

Geometria: Tetraédrica Piramidal
Momento dipolar, p (D): 0,00 0,55

T ebullicion normal (°C): -111 -88

T fusion normal (°C): -185 -134

Fuerzas de dispersion o de London

Son en general las més débiles aunque, por ejemplo, para el azufre (Sg) son suficientemente
intensas como para hacer que sea sélido, con un punto de fusion normal de 119 °C. Explican,
por ejemplo, la licuacion de los atomos de los gases nobles y moléculas apolares. Se deben a los
dipolos instantaneos que se producen por la movilidad electronica, dado que en un instante puede
haber un desplazamiento ligero de la nube electronica con respecto al niicleo (positivo). Estos
dipolos instantdneos inducen dipolos en otros 4&tomos o moléculas que interaccionan con los

anteriores.

O

Molécula Dipolo instantaneo Dipolos inducidos
apolar

La intensidad de estas interacciones depende del tamafo y de la forma molecular, aumentando en
general con el tamafio, como se observa en el ejemplo:
Sustancia: metano etano propano

T ebullicién normal: -162 °C -89 °C -42 °C

La facilidad con la que pueden producirse dipolos instantaneos e inducidos en una molécula se

mide por su polarizabilidad, a, que suele aumentar con el tamafio de la molécula.

Enlace de hidrégeno

Conocido también como puente de hidrogeno, es una interaccion intermolecular de mayor
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intensidad que las de dipolo-dipolo o de London pero, asi como estas se dan en todo tipo de
sustancias (independientemente de que haya otras interacciones presentes de mayor intensidad),
las de enlace de hidrégeno solo se dan en moléculas en las que un atomo de H esta unido por
enlace covalente a un &tomo muy electronegativo y pequefio (F, O o N), que atrae fuertemente el
electron del H. El atomo de H se queda con una densidad electronica muy pequena, pudiendo
actuar de puente al atraer otro atomo electronegativo que pertenece a otra molécula. La
interaccion es tanto mas intensa cuanto mas localizados se encuentren los pares solitarios del
atomo electronegativo; por eso, con atomos mas voluminosos, como Cl o S, la interaccién es

mucho menor.

En el agua, ademas de fuerzas dipolo - dipolo y de London, hay enlaces de hidrogeno:

H
e
o d
100 pm o J/o
=R e Ny 9 ,

Se justifica asi que el agua sea liquida en condiciones ambientales y no un gas como se deduciria
del comportamiento de los hidruros de elementos similares. En los hidruros del grupo IV del
sistema periddico, que son moléculas apolares, disminuye el punto de ebullicion al hacerlo el
tamano molecular y por ello las fuerzas de London. En los del grupo VI, los puntos de ebullicion
son mas elevados por el caracter polar de las moléculas, que origina contribuciones dipolo -
dipolo. No obstante, la mayor contribucion neta a las fuerzas moleculares en este caso es debida
a fuerzas de London (disminuye el punto de ebullicion con el tamafio molecular). En el agua, el
punto de ebulliciéon es “anormalmente” alto por la contribucion adicional del enlace de

hidrogeno, que es una fuerza intermolecular intensa.

400 —
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o
< 300 —
=
g
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A pesar de ser el liquido mas comun de la Tierra, el agua tiene una serie de propiedades
sorprendentes, que la diferencian de la mayor parte de los liquidos. Aparte de su “elevado” punto
de ebullicion, la densidad del agua sélida (hielo) es menor que la del agua liquida, gracias a lo
cual el hielo flota en el agua. Se debe a que en el hielo, cada molécula de agua esta unida a otras
proximas, dejando huecos. Cuando el hielo funde, algunas moléculas, al aumentar su movilidad,
se pueden colocar dentro de los huecos, aumentando la densidad. Si se sigue calentando por
encima del punto de fusion, la densidad del agua liquida sigue aumentando, alcanzando su
maximo valor a 4 °C. Por encima de este valor el agua tiene un comportamiento normal: al
aumentar la temperatura disminuye la densidad, dado que predomina la dispersion de particulas
(al aumentar su movilidad) frente a la ocupacion de huecos. Asi pues, sin el enlace de hidrogeno,
por ejemplo, los lagos se congelarian de abajo hacia arriba y los animales y plantas acuaticas

moririan.

Otro ejemplo de enlace de hidrégeno explica que los acidos carboxilicos son dimeros estables
incluso en fase gas, por formacion de dos enlaces de hidrégeno entre dos moléculas de 4cido,

como se ve en la figura:

100 pm 160 pm

Y
er — H \_ / H
] ? . .. N S N P
J... __ l i HJEE <
! H H
» )

\
N

El enlace de hidrogeno, ademas de intermolecular puede ser intramolecular (entre atomos de una
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misma molécula). Asi, para el orto-hidroxibenzaldehido, que presenta enlace intramolecular, los
puntos de fusion y ebullicion son menores que en el meta- o para-hidroxibenzaldehido, donde los

enlaces de hidrogeno son intermoleculares.

Como ejemplo de su importancia, se indica que los puentes de hidrogeno son los mayores
responsables del reconocimiento molecular entre las diferentes bases de las hebras que forman la
doble hélice del ADN. Esto permite que la informacion contenida en el ADN (la secuencia de
bases) se pueda proteger y transmitir (copiar fielmente), lo que hace posible la existencia de la

herencia genética.

Otras fuerzas intermoleculares

En la materia existen también combinaciones de las interacciones analizadas hasta ahora. Asi,

por ejemplo, cuando se disuelve el NaCl en agua hay interacciones del tipo ion-dipolo entre

iones y moléculas polares:

También puede existir cierta interaccion entre una molécula polar y otra apolar: el extremo
positivo de la molécula polar atrae los electrones de la molécula apolar, produciéndose una
pequefia separacion de carga que da lugar a un dipolo inducido. Este y otros ejemplos de fuerzas

intermoleculares se resumen en la siguiente figura:
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Ion-dipolo

Hexano
(CeHi4)

Ion-dipolo inducido

Q &

Metanol
(CH;0OH)

Enlace de hidrogeno

Acetona
(CsHgO)

Dipolo-dipolo inducido

CH,OH
Cloroformo
(CHCIl3)

Dipolo-dipolo

+— - -
CeHys
QOctano
(CsHig)
Dispersion

A veces se utiliza el término de fuerzas de Van de Waals como sinonimo de la totalidad de las

fuerzas intermoleculares. En todo caso, el término incluye las fuerzas dipolo permanente-dipolo

permanente (fuerzas de Keesom), dipolo permanente-dipolo inducido (fuerzas de Debye) y las

dipolo inducido instantaneo-dipolo inducido (fuerzas de dispersion de London).

8. RELACION ENTRE ENLACE Y PROPIEDADES DE LOS SOLIDOS

En funcion del tipo de enlace que une sus particulas, se explican una serie de propiedades en las

distintas clases de s6lidos, segun se recoge de forma esquematica en la tabla siguiente:

Clase solido Particulas | Tipo enlace | Propiedades Ejemplos
L, - Altos puntos de fusiony | NaCl, Cak,
IONICO iones lonico ebullicién MgCO:;,
(fuerte) - Duros y quebradizos MgO,
- No conductores (NH4)2S04
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eléctricos (si si estan
fundidos)

- Altos puntos de fusién y
covalente

COVALENTE | atomos - ebullicion
(fuerte) - Muy duros

- No conductores

C (diamante),
SiC, SiO,

- Puntos de fusion y
cationes y ebullicion variables

METALICO nube de metalico - Dureza variable Fe’ Hga Ag’

electrones (variable) - Conductores W, aleaciones

- Facilmente deformables
- Brillo caracteristico

- Bajos puntos de fusion y

; Van der ebullicion
MOLECULAR | moleculas | . 1 “Volatiles )S(zaé I;I{Ijé) CH.,

0 atomos fy -
(débil) - No conductores
- Blandos

Sélidos i6nicos

En este tipo de solidos, cationes y aniones estan unidos por fuerzas electrostaticas fuertes, por lo
que tienen, en general, altos puntos de fusién y ebullicion, asi como elevados calores de
vaporizacion y fusion. Son duros, dado que es dificil distorsionar el cristal por penetracion, pero
quebradizos (fragiles) porque con una fuerza suficiente se rompen en la direccion de ciertos
planos de particulas. En unos planos es dificil el desplazamiento de iones y en otros no tanto,

como se vio anteriormente.

Son aislantes eléctricos, dado que no hay libertad de movimiento de los iones, pero en estado

fundido, sin embargo, son conductores.

Algunos ejemplos:

T fusién normal T ebullicién normal
NaCl 801 °C 1413 °C
MgO 2852 °C 3600 °C (material refractario)

La estructura del cloruro sodico se mostrd en un epigrafe anterior.
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Sélidos covalentes

Los s6lidos covalentes estan formados por atomos, que se unen entre si formando moléculas

gigantes o macromoléculas, no moléculas discretas. Son aislantes eléctricos porque no existe

libertad de movimiento ni de iones ni de electrones. Son duros, de elevados puntos de fusion y

ebullicion. Algunos ejemplos:

T fusion normal
3550 °C
1610 °C

C (diamante)

Si0; (cuarzo)

La estructura del diamante es del tipo:

T ebullicién normal
4827 °C
2230 °C

J

23

Sélidos moleculares

En este caso, un conjunto de moléculas (o atomos si se trata de gases nobles, que a muy baja

temperatura pueden estar como so6lidos) estan unidas por fuerzas de tipo Van der Waals (débiles

en relacion con las mencionadas anteriormente). Presentan en general bajos puntos de fusion y

ebullicion, son blandos (las moléculas se deslizan entre si con facilidad), facilmente deformables

y no conducen la electricidad.

Algunos ejemplos:

T fusion normal (°C)
Sg (rombico) 113
H,O 0
NH; -78
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CH4 -182 -164
Xe -112 -107

Como puede observarse, los tres tltimos son gases en condiciones normales, no sélidos.

Sélidos metalicos

El punto de fusion varia mucho de unos sélidos metalicos a otros, dado que algunos tienen por
ejemplo, importante participacion de enlace covalente y ademas, ceden a la “nube” electronica
distinto numero de electrones. Tienen alta conductividad eléctrica, por la facil movilidad de
electrones. Se justifica asi también la alta conductividad térmica que poseen. La transferencia de
energia calorifica en un material es el resultado de colisiones de particulas que se mueven mas
rapidamente (en la parte mas caliente del material) con las particulas mas lentas (de la parte mas
fria). Como consecuencia de las colisiones, las particulas mas lentas son aceleradas, con lo que la
temperatura de esa parte del material aumenta (por incremento de la energia cinética media,
como se vera en la asignatura de Termodinamica). Los electrones, de masa mucho menor que los
nucleos, se mueven a velocidad mucho mayor, por lo que pueden desplazarse rapidamente de una

parte a otra del metal.

Poseen brillo caracteristico, que a veces no es perceptible debido a capas superficiales de 6xidos,
sulfuros o carbonatos. La luz incidente hace que electrones poco retenidos en los atomos vibren
con la misma frecuencia que la luz. Una carga eléctrica vibrante emite ondas electromagnéticas,

que en este caso seran de la misma frecuencia que la incidente.

Son facilmente deformables porque, al aplicar fuerza, los cationes del metal pueden desplazarse
unos con respecto a otros sin tener que romper enlaces (los electrones del enlace son moviles),
como se vio anteriormente. Asi, también son ductiles (se pueden estirar sin romper, formando

incluso hilos) y maleables (se les puede dar forma):

I/ "'\ l./' \I I/' Y re '\I I/' Y re '\I If \ l." \l
(He(+)e(+)e(+) (He(+)e(+)e(+)
(P el+ (V) e (+)

(+) @ "']'\*,.\*, -\+/.\+,.[+,. +}

A Y R WA W

., (H)e(+)e(+) e(+) +e(+)e(+) e(+)

Tension
el el a () TN Ly D) a ()
Helrjelt)elt) (Heltjelt)elt)
pm
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La mayoria de los so6lidos covalentes o idnicos no pueden deformarse de este modo: si se
someten a tensiones para alterar su forma, se rompen.

Algunos ejemplos:

T fusion normal T ebullicién normal
Cu 1083 °C 2567 °C
Hg -39 °C 357 °C (liquido en condiciones normales)
K 63 °C 757 °C

9. PROBLEMAS PROPUESTOS

1.- Escribir la configuracién electronica de gas noble (por ejemplo, F: [He] 2s*2p°) e indicar el
numero de electrones desapareados de los 4&tomos e iones: La, Fe, T1, Cu, Po, K, Ti® ’ cr’ ° Se>

y Cn™".

2.- Calcular la energia reticular del fluoruro potésico, en kJ/mol, a partir de los siguientes datos

(todos ellos en kJ/mol):
AH% (KF)=-563 AH%. (K)=89 AH°dis. (F;) =158 AH%. (K)=419 AH; . (F)=-333

3.- Calcular la energia reticular de la fluorita (CaF,), sabiendo que la distancia de equilibrio
entre iones en el cristal es de 250 pm y conociendo los siguientes datos:

Constante de Madelung : A =2,519

Permitividad eléctrica del vacio : g = 8,854-10"% C*N"-m?

Carga del electron: e = 1,60-10"° C

Coeficiente de Born: n =8

Numero de Avogadro: N, = 6,02 10% mol™
4.- Comprobar el valor obtenido en el anterior ejercicio con el que se obtiene a partir de las
siguientes energias (en kJ/mol):

AH% (CaF;) =-1214 AHComiz. (Ca) = 162,2 AH®;s (F2) = 158

AH®: g1 (Ca) =590 AH%: g, (Ca) = 1150 AH® o (F) =-348

5.- Suponiendo que existiese el cloruro de argon, ArCl, y que tuviera estructura tipo cloruro
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sodico (Constante de Madelung A = 1,748), ;cual seria la energia reticular de este compuesto si
se toma como distancia de equilibrio entre iones el valor de 3,46 A y se considera el coeficiente

de Born n = 9? ;Cémo seria el proceso de formacion de cloruro de argon, endotérmico o

exotérmico?
Datos (en kJ/mol):
AH®;: g1 (Ar) = 1520 AHC¢ 1. (Cl) = -364 AH;s (Clpy) =242

6.- Determinar la geometria y tipos de hibridacion en los compuestos:
a) CH,=CH - COOH
b) CH,=CH - O - CH;

7.- La distancia internuclear en el CO es de 1,13 A y su momento dipolar es 0,33 D. Calcular el
porcentaje de caracter i6nico del enlace.

Datos: carga del electron qe = 1,6-10'19 C;1D= 3,33-10’30 C'm

8.- Para las especies 0,%, 0y, Oy, Oy, y 0,%", determinar, segun la Teoria de Orbitales
Moleculares (TOM), el orden de enlace, establecer si son o no paramagnéticas, y ordenarlas por

distancia de enlace creciente.
9.- Razonar la posibilidad de existencia de las siguientes moléculas en fase gaseosa: Na,, Au,,
Hg,, y Ne,, sabiendo que los nimeros atémicos de los atomos correspondientes son,

respectivamente: 11, 79, 80, y 10.

10.- Senalar qué fuerza hay que romper para fundir cloruro sédico, vaporizar agua, fundir oro y

fundir azufre.
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1. INTRODUCCION Y OBJETIVOS

Este capitulo se ocupa de introducir los balances de materia que se establecen en los
procesos quimicos y fisicoquimicos. Son célculos referidos a reactivos y productos,
entradas y salidas en el sistema, que permiten, por ejemplo, calcular la masa de una
sustancia que va a reaccionar con una cantidad determinada de otra, el volumen de un gas
que va a desprenderse o las materias primas necesarias para obtener una cantidad de

producto dada en un proceso quimico.

Los balances de materia se encuentran entre los calculos mas importantes en Quimica e
Ingenieria Quimica. Por su importancia, aparecen como una parte importante de problemas
de cualquier tema de esta asignatura, de manera que puede aparecer una parte de balances
en un problema de Termodinamica o de Equilibrios Acido-Base.

Son célculos basados en principios de conservacién muy basicos, pero que no siempre
resultan simples, por lo que es importante desarrollar metodologias correctas y eficaces

para la resolucion de estos problemas.

Los principales objetivos del tema son:
« Escribir y balancear ecuaciones de reacciones quimicas, dados los reactivos.
« Identificar los reactivos limitantes y en exceso y comprender el concepto de
rendimiento.
« Desarrollar en el alumno su capacidad para plantear, resolver e interpretar

problemas numéricos sobre reacciones y sobre procesos quimicos sencillos.

2. CONSERVACION DE LA MATERIA.

Un sistema es un conjunto arbitrario de sustancias en condiciones bien determinadas,
medibles y homogéneas de presion y temperatura. Un proceso se refiere a los cambios que
tienen lugar dentro del sistema por efecto de la variacion de la composicion, presion,
temperatura o del intercambio de materia o energia con el exterior del sistema. Dentro de
un sistema cerrado la masa total permanece constante independientemente de los cambios

fisicos o quimicos que puedan tener lugar. Esta afirmacion se conoce como el principio o

QUIMICA 1 -3- BALANCES



ley de la conservacion de la materia y es la base del llamado balance de materia de un

proceso.

Por ejemplo, en el sistema formado por hidrogeno, oxigeno y agua sometido a un proceso
de combustion en la vasija de un reactor, la masa total del sistema aislado no varia. La
ecuacion que expresa el proceso es: H, (g) + %2 O, (g) = H20 (g). Si se suministra a la
vasija el hidrogeno y el oxigeno y se retiran los productos, entonces las corrientes de
entrada y salida deben incluirse en orden a aplicar el principio de la conservacion de la
materia 0 en el establecimiento de un balance de materia. El principio de conservacion
puede extenderse y aplicarse a la masa de cada elemento quimico del sistema. Asi,
para el sistema de hidrdgeno, oxigeno y agua sometido al proceso de combustion la masa
de hidroégeno (en sus formas molecular y combinada en forma de agua) permanece

constante a la entrada y a la salida. Lo mismo se cumple para el oxigeno.

Atencion:

En un sentido mas universal, el principio de conservacion se aplica al contenido total de
energia del sistema cerrado, y no a su masa, cuando se producen procesos de transmutacion
de los elementos, fision y fusion, es decir, transformaciones de masa en energia. En estos
procesos el principio de conservacion de la masa del sistema se invalida, pero en los
procesos industriales ordinarios, no nucleares, donde las variaciones de energia son
pequerias en relacion con el contenido energético equivalente de la masa total del sistema,

se acepta como riguroso.

3. ECUACIONES QUIMICAS

Una ecuacién quimica es la representacion abreviada de una reaccion. A la izquierda se
escriben las formulas de los reactivos (sustancias reaccionantes) y a la derecha las de los
productos (sustancias resultantes de la reaccion), separadas por una flecha o doble flecha.
Por ejemplo, en la combustion del metano se produce dioxido de carbono y agua. La
ecuacion que representa esta reaccion es:

CH4 + O, —» CO2 + H,0
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Para que la ecuacion cumpla con la ley de la conservacion de la materia es imprescindible
que esté ajustada (o balanceada), es decir, que haya el mismo nimero de atomos de cada
elemento a ambos lados de la flecha. Se utilizan entonces coeficientes, que son nimeros
que se colocan delante de las formulas (se omite el coeficiente cuando es 1) e indican el

numero relativo de moléculas (o moles, segun se indica mas adelante). Asi:

ICH,4 + 20, - CO, + 2H,0|

En muchos casos se hace necesario especificar el estado fisico en que se encuentra cada
sustancia en las condiciones de la reaccion: solido (s), liquido (1), gas (g), o disolucion
acuosa (ac). De este modo podria ser:

CHa(9) + 202(g)— CO2(g) + 2H20(1)

CHa(g) + 202(g)— CO2(g) + 2H20(g)
segun las condiciones de presion y temperatura permitan que el agua producto sea liquida o

vapor.

Si en la reaccion intervienen iones hay que igualar, ademas, eléctricamente las cargas, para
que se cumpla la ley de la conservacion de la carga: la suma algebraica de las cargas

positivas y negativas ha de ser igual en ambos lados.

Por ejemplo, la ecuacion idnica
Zn+Agt —> Zn* + Ag
ha de escribirse
Zn(s) + 2Ag*(ac)—> Zn**(ac) + 2Ag(s)

Por supuesto, es fundamental recordar que las ecuaciones ajustadas se deben interpretar a
nivel molecular y molar. Es decir, en el caso de la combustion del metano a nivel
molecular, 1 molécula de metano reacciona con 2 moléculas de oxigeno o, a nivel molar, 1
mol de metano reacciona con 2 moles de oxigeno. Para pasar a relaciones de masa hay que

multiplicar por los pesos moleculares.

Ejemplo

1 mol de metano tiene una masa de 1-12 + 4-1 = 16 g y 1 mol de oxigeno 2:16 = 32 g.

Por lo tanto reaccionan 16 g de metano con 2x32 = 64 g de oxigeno para dar 44 g de CO, y
36 g de H,0.
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4. REACTIVO LIMITANTE, EXCESO DE REACTIVOS Y RENDIMIENTO DE
UNA REACCION QUIMICA.

Cuando se considera la aplicacion en la practica de las reacciones quimicas, hay que
recordar que existen limitaciones termodindmicas o de equilibrio que impiden que el
proceso se lleve a cabo completamente, asi como limitaciones cinéticas o de velocidad que

impiden que la reaccion tenga lugar en un plazo razonable de tiempo.

En la aplicacion real en la industria y el laboratorio, las reacciones no se realizan utilizando
para los reactivos las cantidades exactas que fija la estequiometria, sino que generalmente
se afladen cantidades superiores de aquellos reactivos mas baratos o, en su caso, mas
faciles de separar. Este exceso de reactivos sirve para forzar el equilibrio de la reaccién en
el sentido deseado. El reactivo en menor proporcion estequiométrica o reactivo limitante

establecera la cantidad méxima que se podra obtener de los productos en la reaccion.

El rendimiento se define como el cociente entre la cantidad realmente obtenida del
producto en una reaccion o proceso quimico y la que se podria haber obtenido, como
maximo, si la reaccion hubiera sido completa (multiplicado todo ello por 100, para
expresarlo como porcentaje). El rendimiento, utilizado a menudo como sinénimo de
conversion o eficiencia, suele ser en la practica inferior al 100% por los motivos sefialados

anteriormente.

5. RELACIONES DE VOLUMEN EN MEZCLAS DE GASES.

Medidas de laboratorio han mostrado que para todas las sustancias en estado gaseoso ideal
1 mol de materia en condiciones normales (760 mm Hg o 1 atmdsfera y 0 °C o 273,15
K) ocupa un mismo volumen de 22,414 litros. Se dice que el estado gaseoso ideal
cumple la ecuacion de los gases perfectos, pV = nRT, donde p es la presion en atmosferas,
V es el volumen en litros, n son los moles de gas y T es la temperatura en grados Kelvin. R

es la constante universal de los gases, y tiene un valor de 0,082 atm-L/mol-K.

En este curso se supone que la ecuacion de los gases perfectos se cumple siempre para

cualquier gas o mezcla de gases salvo indicacion en contra, lo que permite equiparar
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composicion molar a composicion en volumen a igual presion y temperatura en una
mezcla de gases, habida cuenta de la proporcionalidad de moles a volumen dada por

la ecuacion.

6. LA RESOLUCION DE PROBLEMAS DE BALANCE DE MATERIA.

6.1. Introduccion.

Con mucha simplificacion y parcialidad se puede decir que un ingeniero es un resolvedor
de problemas. Por ello resulta esencial en la formacion de ingenieros intensificar y
potenciar el habito en su resolucion. Los estudiantes aprenden a resolver problemas
mediante la aplicacién de leyes fisicas y quimicas, usando métodos y técnicas sencillas y
un poco de sentido comun. La practica y perseverancia en la realizacion de muchos
problemas desarrolla la destreza y experiencia necesarias para atacar y resolver otros con

éxito.

Los problemas de balance de materia dentro de la Ingenieria Quimica no nuclear son
aquellos en los que se pide determinar la masa de sustancias quimicas que se mezclan, se
separan en varias fases o0 corrientes, 0 se combinan o transforman en otras,

manteniéndose invariantes los principios fundamentales de conservacion:

« El primero es el principio de conservacion de la materia, que establece que la masa
total del sistema no varia. Este principio puede extenderse también al caso de la
conservacion de la masa de aquellas sustancias quimicas que no sufren reaccion

quimica.

« El segundo principio es el de conservacion de los elementos quimicos que
intervienen en el sistema y que se asocian en las diferentes moléculas o especies

que constituyen las sustancias quimicas.
. Finalmente, cuando en el sistema intervienen iones podemos afadir un tercer

principio que seria el de electroneutralidad de cargas eléctricas o de igualdad de

concentracion de iones con cargas positivas y negativas.
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6.2. Método.
En general, para abordar un problema de balance de materia se pueden seguir los pasos que

se seflalan a continuacién:

Paso 1.- Interpretar adecuadamente el enunciado del problema.

Conviene leer el problema varias veces para comprenderlo y asimilarlo bien. Tratar de
identificar qué datos son conocidos y cuales desconocidos. Si existe una 0 mas reacciones
quimicas involucradas o, por el contrario, no hay ninguna. Si se conocen bien todas y cada
una de las sustancias quimicas que intervienen (elementos quimicos y férmulas de las

moléculas) y qué cambios pueden sufrir en las condiciones a las que van a ser sometidas.

A veces, es necesario un cierto conocimiento quimico. Asi, si nos indican que se quema un
carbén que contiene hidrégeno, ademas de carbono, es légico pensar que el hidrogeno se
transformard en agua que sera vapor a la temperatura de la combustion. De la misma
forma, podemos proponer que en toda combustion de una sustancia organica con aire
suficiente todo el carbono se convierte en didxido de carbono, todo el azufre en anhidrido
sulfuroso (dioxido de azufre) y todo el nitrégeno en nitrégeno molecular. Sabemos, sin
embargo, que también se forman CO y NOy. Pero se considera a menudo despreciable la
formacion de esos Oxidos, salvo que haya datos que permitan conocer o averiguar la
proporcion en la que se forman. Si el carbdn contiene impurezas metélicas, como por
ejemplo hierro, es l6gico pensar que el hierro en la combustidn se transformara en 6xidos
de hierro Il y 111 que no seran gases a la temperatura de la combustion, que es insuficiente
para pasar a gas los oxidos de hierro. Por lo tanto, si se nos pide la composicion de los

gases de salida no incluiremos 6xidos de hierro gaseosos.

Se presupone siempre que las condiciones son estacionarias, es decir, independientes del
tiempo, y que no existe acumulacion de masa en los equipos del proceso, de manera que la
entrada de materia tiene que ser igual a la salida, manteniéndose los principios de

conservacioén que se indicaron mas arriba.

Existen una serie de datos implicitos que se consideran conocidos “a priori”, como la
composicion del aire (79% N,y 21% O,) en el que se asimilan los gases inertes contenidos

en el aire por simplificacion a nitrégeno. También debe considerarse que toda composicién
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gaseosa se expresa por defecto en % en volumen, porque se suele analizar asi. Ademas, por
lo sefialado antes el % molar y el % volumétrico coinciden a cualquier presion y

temperatura.

Paso 2.- Dibujar un diagrama de flujo.

Se trata de un diagrama en el que se representen las corrientes de entrada y salida por
flechas y las operaciones o procesos como cajas rectangulares. En ellas tendran lugar, por
ejemplo, reacciones quimicas 0 procesos de mezcla o separacion con una o varias entradas

y en general una o varias salidas, a veces con distintas fases: liquida, solida o gaseosa.

Paso 3.- Colocar en el diagrama los datos conocidos y desconocidos.

En las corrientes de entrada y salida del diagrama de flujo se identifican las sustancias
quimicas, especificando la fase, y se indican las composiciones en caso de ser conocidas,

asi como las cantidades de flujo de materia de las sustancias que sean datos en el problema.

Paso 4.- Colocar en las cajas del diagrama las reacciones ajustadas y rendimientos de

operacion.

En caso de existir una o varias reacciones se ajustardn y asignaran a los procesos
correspondientes, indicando también el rendimiento o eficiencia tanto para las reacciones

como para los procesos de separacion.

Paso 5.- Seleccionar una base sencilla para los calculos.

Dado que en general las reacciones entre sustancias quimicas proceden de forma sencilla
en moles (nimero de veces en que esta contenido el peso molecular de la sustancia en
gramos), resulta cdmodo elegir 1 o0 100 moles como referencia, o bien 1 0 100 kmol del
reactivo principal o del mas complejo si se conoce su composicién molar, como base de

calculo.

Paso 6.- Inspeccionar el diagrama v leer de nuevo el enunciado.
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Conviene de nuevo identificar las sustancias quimicas y las corrientes del proceso y
comprobar las composiciones y datos conocidos y desconocidos o sujetos a alguna

condicion particular.

6.3 Técnicas de solucién.

Enlazando con el método anterior se seguirian los pasos siguientes:

Paso 7.- Desarrollar un balance de materias parcial o total.

Para cada elemento quimico, y para cualquier sustancia que no se transforma
quimicamente, que no reacciona, se puede establecer un balance que iguale la entrada a la
salida. Para ello conviene empezar con las sustancias mas faciles, es decir, aquellas que
estén en una sola fase o una corriente Gnica o bien que no reaccionen, como sucede con los
componentes inertes, cenizas, etc. Por ejemplo, el balance de nitrégeno en los procesos de
combustion de hidrocarburos con aire permite relacionar rapidamente las corrientes de

entrada y salida.

Cuando el balance se aplique a una sustancia que se forma o se consume en el proceso, se
tendra en cuenta que el nimero de moles a la salida sera el resultado de sumar los moles a

la entrada y los formados y restar los consumidos en el proceso.

Algo que puede plantearse en todos los casos es el balance por elemento quimico que
iguale la suma de moles de entrada de cada sustancia que contenga el elemento en cuestion
a la suma de moles de sustancias de salida que contengan dicho elemento, aplicando a cada
sustancia un factor dado por el nimero de veces que el elemento aparezca en la molécula.
No obstante, a veces el balance por elementos quimicos no es la forma mas rapida de

resolver el problema.
Cuando existe un exceso de reactivo, puede ser conveniente calcular la cantidad que queda

después de la reaccion por diferencia entre el valor inicial y la cantidad que ha reaccionado

de acuerdo con la estequiometria de las reacciones que tengan lugar.
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Paso 8.- Resolucion del sistema de ecuaciones.

El sistema de ecuaciones expresado por los balances se resolvera por los métodos

habituales de resolucién de sistemas de ecuaciones lineales.

Paso 9.- Comprobar gue la solucién es ldgica y no hay errores.

Mediante la realizacion de un balance global de materia se puede comprobar que las masas
totales entrante y saliente son iguales. Esta condicion es redundante y combinacion lineal
de la suma de todos los balances elementales, pero puede servir de prueba de que no hay
errores. Asimismo, conviene desconfiar de los resultados obtenidos muy pequefios 0 muy

grandes.

Ejemplo
Se quema 1 kmol de metano en un horno con un 20% de exceso de aire. Determinar la

composicion de los gases de salida en %, en base seca.

Solucién:

Paso 1.- EI metano es un gas a temperatura ambiente, si se quema con aire suficiente se
convierte en CO; y H,0. En la salida que seran los humos aparecera por lo tanto CO,,
H.0, N2 y O, por haber aire excedente. No aparecera el metano CH,4 porque la reaccion
con aire suficiente se considera completa. El exceso se supone siempre sobre la cantidad
estequiométrica.

Pasos 2, 3, 4.- Se dibuja el diagrama colocando datos y reacciones:

1 kmol CH, R: 100% CO;
S s> H,O
CH4+ 20, — CO, + 2H,0 N,

O,
Aire (79% N, 21% O-) T

20% exceso

Pasos 5, 6.- La base mas comoda de célculo esta en el enunciado y es 1 kmol de CHa.
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Paso 7.- Existe una condicién particular que liga el oxigeno estequiométrico con el aire

total que entra (exceso del 20%):

e Oxigeno estequiométrico: 2 kmol, ya que la reaccion requiere 2 moles de oxigeno por
mol de metano.

e Aire necesario de entrada: 2:1,2/0,21 kmol.

Resulta comodo calcular el oxigeno que sale por diferencia entre el que entra y el que ha

reaccionado:

e Ozalasalidakmol =2-1,2-2=0,4 kmol.

Balance de Carbono:

A la entrada: CH,4: 1 kmol = CO; a la salida. Por lo tanto CO; = 1 kmol.

Balance de Nitrogeno:

A laentrada: 2- 1,2:0,79/0,21 kmol = N, a la salida. Por lo tanto, N, = 9,02 kmol.

Balance de Hidrégeno:

A la entrada: (1 kmol CHy) - 4 = H,0-2 a la salida.

H,O = 2 kmol en la salida, aunque al pedir la composicion en base seca no es necesaria.

Paso 8.- La composicion molar queda:

e CO,:1:100/(0,4 +1 +9,02) = 9,60%

e N, 9,02:100/(0,4 + 1 +9,02) = 86,56%

e 0,:0,4-100/(0,4 +1+9,02) = 3,84%

Paso 9.- Comprobacién con un balance total de masa:

Masa a la entrada: 1 kmol CH,4 - 16 + 2,4 kmol O, - 32 + 2,4 - 0,79/0,21 kmol N, - 28 =

345,6 kg.

Masa a la salida: 1 kmol CO; - 44 + 2,4 - 0,79/0,21 kmol N - 28 + 0,4 kmol O, - 32 + 2

kmol H,O - 18 = 345,6 kg

El resultado es por lo tanto correcto.

7. GLOSARIO DE TERMINOS USADOS EN QUIMICA SOBRE
ESTEQUIOMETRIA Y BALANCES DE MATERIA

Alimentacion: Corriente de entrada a un proceso o una planta.

Base seca: Se refiere a una mezcla exenta de agua. Generalmente se usa para indicar que
en la composicién de una mezcla de sustancias quimicas en la que puede estar presente el
agua, se excluye ésta como si no existiera y no se analiza ni determina su proporcion en la

mezcla.
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Composicion en peso: % en masa de cada sustancia quimica en una mezcla (gramos en

100 gramos).

Composicion molar: % en moles de cada sustancia quimica en una mezcla.

Composicion volumétrica: % en volumen de cada sustancia quimica en una mezcla.

Composicion elemental: % en peso de cada elemento quimico en una sustancia quimica o

mezcla.

Consumo especifico: Cantidad necesaria de una materia prima para obtener un producto

final. Si la cantidad es la minima tedrica necesaria se trata de un consumo estequiomeétrico.

Consumo_estequiométrico: Cantidad de materia prima minima tedrica necesaria para

obtener una unidad de masa de producto. Se determina por la relacion de pesos
moleculares de materia prima a producto, afectados de los coeficientes de la reaccion
ajustada.

Conversién: A veces es sindnimo de rendimiento de una reaccion quimica. Otras veces,
cuando los reactivos se recirculan y pasan varias veces por el reactor, la conversion suele
referirse a cada paso por el reactor, mientras que el rendimiento es el global del proceso.
Ambos términos también pueden diferenciarse en otras ocasiones. Por ejemplo: 2 A+ B >
... Partimos de 3 moles de Ay 1 de B y reaccionan 2 y 1 respectivamente. En este caso,
algunos autores dirian que el término rendimiento se reserva para el proceso completo (o el
reactivo limitante), mientras que la conversién se refiere a cada uno de los reactivos. Esto
es, el rendimiento es el 100%, pero la conversion de A es del 67% y la de B del 100%.

Defecto de reactivo: Sefiala que un reactivo se encuentra por debajo del consumo

estequiomeétrico, por lo que la reaccién no se podra verificar completamente.

Eficiencia y eficacia: Aunque no significan lo mismo, se emplean a veces como sinénimo

de rendimiento.

Estequiometria: La estequiometria es la ciencia que estudia las relaciones cuantitativas en

las reacciones quimicas. Expresa con rigor las cantidades exactas de cada molécula que se
combinan entre si o con otras para formar una cantidad determinada de otra u otras
moléculas. Las cantidades son proporcionales a los pesos moleculares de las moléculas que
intervienen multiplicados por nimeros enteros sencillos que son los coeficientes de la
reaccion ajustada.

Exceso_de reactivo: Cantidad afadida por encima del consumo estequiométrico para

garantizar que la reaccion se complete en la medida de lo posible. Se suele expresar como
porcentaje del consumo estequiométrico y para obtener el consumo especifico se suma al

valor estequiométrico.
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Materia prima: Sustancia quimica de partida para una operacion o proceso.

P/p: Relacidn peso a peso. Equivalente a composicion en peso.

Producto: Salida de un proceso o planta de fabricacién objeto de la misma. También se
dice de las sustancias a la derecha de una reaccion quimica.

Purga: Corriente de salida que se emplea para sacar fuera de un sistema de reaccién con
alimentacion, recirculacion y separacion, los contenidos de sustancias inertes o
subproductos que de otro modo se irian concentrando en el circuito bloqueando la
reaccion.

P/v: Relacién peso a volumen. Composicion expresada como masa sobre volumen total.
Por ejemplo, mg/L.

Reaccion ajustada: Reaccion quimica en forma de ecuacién de reactivos igual a productos

en la que cada uno de los elementos quimicos, asi como las cargas eléctricas si las hubiera,
estan balanceados.
Reactivos: Sustancias quimicas a la izquierda de la ecuacion de una reaccion quimica.

Reactivo _limitante: Reactivo que se encuentra en menor proporcion estequiométrica

respecto a los demas en una reacciéon quimica. Su desaparicion total sefialaria el maximo
rendimiento alcanzable: 100%.

Recirculacion: Corriente que contiene materias primas incompletamente reaccionadas y
que se mezcla con alimentacidn nueva para volver a reaccionar en el reactor.

Rendimiento: Proporcion generalmente porcentual en que ocurre una reaccion,
considerando como 100% la transformacién de todos los reactantes estequiométricamente
en productos. También se usa para referirse a la extension de un proceso de separacion. La
diferencia a 100 corresponderd al porcentaje de reactivo que sale sin reaccionar o que
reacciona de otra manera, en otra reaccion o en el caso de una separacion, al componente
que no se separa del todo permaneciendo en la corriente inicial.

Subproducto: Producto secundario o lateral, a veces no deseado pero en ocasiones
inevitable, que se fabrica en la misma planta o proceso quimico a la vez que el producto
principal.

V/v: Relacion volumen a volumen. Equivalente a composicion volumétrica o en volumen.

8. PROBLEMAS RESUELTOS
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1.-Una columna de destilacion se alimenta con una mezcla de 45% en peso de benceno (B)
y 55% de tolueno (T). La mezcla se separa en la columna en un flujo superior, que contiene
un 95% de B, y el 8% del benceno que se alimentd sale con el flujo inferior. El caudal de
alimentacion es 2000 kg/h. Determinar el caudal del flujo superior y los caudalesde By T

en el flujo inferior.

Solucion:
95% B
a: kg T/h
—>)> Total: g5 kg/h
2000 kg/h
EEEEE—
900 kg B/h
1100 kg T/h 72 kg B/h
a2 kg T/h
EEEE—
Balance de benceno: 900 = 0,95.qs + 72 gs = 871,6 kg/h
Balance total: 2000 = qs + 72 + Q2 g2 = 1056,4 kg T/h

Resultados:
Flujo superior: gs = 871,6 kg/h
Flujo inferior: 72 kg B/h; 1056,4 kg T/h

2.-Se queman 100 kg de cierto combustible cuya composicion en tanto por ciento en peso
es C: 75, H: 15 y cenizas: 10, obteniéndose en su combustion una escoria cuya
composicién en tanto por ciento en peso es cenizas: 80, y carbono: 20. A partir de un
analisis Orsat (en base seca) de los gases de combustion se obtiene la siguiente
composicion volumétrica: 12% de CO,, 4% de O, y 84% de N,. Calcular:

a) El peso de la escoria formada.

b) Volumen en condiciones normales (en m®N) de los gases de combustion sin incluir el

agua.
c) Volumen de aire suministrado.
d) Tanto por ciento en volumen de aire en exceso sobre el estequiométrico en la

combustion.
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0,
Aire (21% O,, 79% N) G 802 135;
> 2

C 75% C+0,—>CO, N> 84%

H 15% |Combustible (100 kg),| H +1/4 O;— 1/2H,0
| 10%]

C 20%

| 80%
Solucién:

Pasos 1 a 6:
Se toma como base de calculo 100 kg de combustible.
Pasos 7y 8:
a) Hacemos un balance de inertes (escoria):
| =100 kg - 10/100 = 80/100 - R
Despejando R, resulta R =10/0,8 = 12,5 kg, que es el peso de la escoria formada.
b) Hacemos un balance de carbono:
100 kg - 75/100 de C — 0,2 - 12,5 de C que no reacciona = 72,5 kg de C reaccionado
para dar CO..
(72,5 kg de C)/12 = 6,04 kmol de C
6,04 - 22,4 = 135 m*N de CO, ya que 1 mol de C produce 1 mol de CO,.
Entonces se iguala el volumen de CO, con el caudal volumétrico del gas de combustion
por su fraccion volumétrica:
0,12 G = 135 m®N y despejando G:
G =135/0,12 = 1128 m°N.
c) Hacemos un balance de nitrogeno para conocer el aire necesario:
1128 m®N - 0,84 = 947 m®N de N,. Por lo tanto, de aire sera el 79%: 947/0,79 = 1199
m°N.
d) El aire tedrico necesario para la combustion o aire estequiométrico sera el necesario
para, con su oxigeno, realizar las reacciones de combustion del carbono y del hidrégeno
del combustible sefialadas en el esquema; hacemos, por lo tanto, un balance
estequiométrico de oxigeno (21% del aire)

Aire tedrico = (0,75 - 100 - 1/12 + 0,15 - 100 - 1/4 ) - 22,4 - 1/0,21 = 1067 m°N.
El exceso de aire sobre el tedrico serd la diferencia entre el real y el tedrico respecto del
teorico:
(1199-1067)/1067 = 0,124 en tanto por uno. En porcentaje sera el 12,4%.
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9. PROBLEMAS PROPUESTOS

1.-Cuando se queman totalmente 2,0 g de una sustancia que contiene Unicamente C, Hy O,
se forman 2,57 L de CO, y 1,1 L de H,O (g), ambos medidos en condiciones normales.
Escribir la formula empirica de esa sustancia.

Solucion: (C7HgO2)n

2.-Mil kilogramos por hora de una mezcla de benceno (B) y tolueno (T) que contiene 50%
en masa de benceno se separan, por destilacién, en dos fracciones. El caudal de benceno en
la corriente superior es 450 kg/h y el de tolueno en la inferior del flujo es 475 kg/h.
Calcular las composiciones, en % p/p, de las dos corrientes que salen del destilador.
Solucién: Flujo superior: 94,7% B; 5,3% T. Flujo inferior: 9,5 %B; 90,5% T

3. Se queman 1000 m®N de un gas natural de composicién (en volumen) 85% CH,, 10%
CO, y 5% Ny, con un exceso de aire (79% N, 21% O;) del 100%. Calcular:

a) Cantidad de aire necesaria (en m®N).

b) Composicién molar del gas de salida en base seca (sin agua).

Solucién: a.- 16192 m®N; b.- N, 82,9%, O 11,0%, CO, 6,1%

4.- Una mezcla de mondxido y dioxido de carbono se quema totalmente con aire en
exceso. Sabiendo que la composicion volumétrica del gas de salida es: CO,: 58,58%, O:
1,76% y Ny: 39,66%, calcular la composicion de la mezcla inicial (en % volumen) vy el
exceso de aire empleado (en porcentaje).

Solucion: Composicion de la mezcla inicial: 30% CO y 70% CO,; % aire en exceso =
20,1%
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1. DISOLUCIONES

Una muestra de materia puede ser una sustancia pura o una mezcla. Una sustancia pura
tiene una composicion fija caracteristica y una serie de propiedades fijas y definidas.
Sustancias puras son el cobre, la sal, el diamante, el agua, el oxigeno, la vitamina C y el
0zono; es decir, puede ser un elemento quimico o un compuesto de dos 0 mas elementos en

una relacion fija.

Una mezcla es una combinacidn fisica de dos o mas sustancias. A veces una mezcla puede
identificarse a simple vista: por ejemplo, el granito es una mezcla de pequefios granos de
cuarzo blanco, mica negra y feldespato rosado. Algunas mezclas son dificiles de identificar

como tales. El agua con sal a simple vista parece agua pura.

Una propiedad fisica que permite diferenciar una sustancia pura de una mezcla es la
variacion de la temperatura durante el cambio de estado. En el caso de una sustancia pura,
la temperatura se mantiene constante durante el cambio de estado, mientras que en una

mezcla la temperatura continta variando en el cambio de estado.

Las mezclas pueden clasificarse en dos grandes grupos: homogéneas y heterogéneas.

e Una mezcla homogénea se denomina disolucion (solucidn), y consta de una sola
fase, puede ser solida, liquida o gaseosa y el tamafio de sus particulas se encuentra
en el rango de los &tomos, moléculas o iones.

e Una mezcla heterogénea se denomina suspension, y en ella se distinguen dos o mas
fases que pueden separarse mecénicamente. El tamafio de sus particulas se
encuentra por encima de 0,2 um.

e Los coloides tienen aspecto de mezcla homogénea, pero en realidad son mezclas
heterogéneas cuyas particulas tienen un tamafio intermedio mayor al de las

moléculas pero menor de 0,2 um.

Tipos de disoluciones

Las disoluciones, como ya se indic6, son mezclas homogéneas de dos 0 mas componentes.

Considerando solo soluciones binarias de dos componentes se define:
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Solvente(o disolvente): componente mas abundante.

Soluto: componente menos abundante.

Teodricamente podriamos considerar nueve tipos distintos de soluciones que resultan de
combinar los distintos estados de agregacion del solvente con los correspondientes del

soluto:

5] 5]
Solvente - Solvente - Solvente
solido | = — Soluto | jquido | < —Soluto | gps | — Soluto
Gas Gas Gas

(X No serfan homogéneas )

Las soluciones liquidas (el solvente es un ligquido) son las mas importantes desde el punto
de vista quimico y a ellas dedicamos este capitulo estudiando el proceso de disolucion,
factores que afectan a la solubilidad de un soluto, el concepto de presion de vapor de una
disolucién y su composicidn en las fases liquida y vapor en equilibrio. Al final del tema se

pretende que los alumnos sean capaces de:

e Conocer la variacion de la solubilidad con la temperatura y presion.

e Describir cualitativamente el comportamiento de mezclas ideales.

e Realizar correctamente calculos de equilibrio liquido-vapor en mezclas binarias
ideales: presidn de vapor y composicion de las fases liquida y vapor.

e Describir cualitativamente los procesos de destilacion.

En este tema se introduce el estudio de las destilaciones, una operacién de separacién muy
empleada tanto en el laboratorio como en la industria quimica. Hay que tener en cuenta que
las sustancias no suelen presentarse puras en la naturaleza, ni tampoco se obtienen puras en
los procesos industriales, por lo que adquieren una gran importancia los procesos de
separacion, que permiten separar y purificar las sustancias hasta el nivel de pureza
deseado. Mas adelante, en esta misma asignatura, se introduciran otras operaciones de

separacion.
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2. MECANISMO DE DISOLUCION

En el proceso de disolucion se ponen en juego las diferentes fuerzas que actian entre las

particulas del solvente y del soluto.

Soluto - Soluto + Solvente - Solvente —— Soluto - Solvente

Romper Romper Formar

Para que ocurra la disolucién se deben superar las fuerzas de unién soluto-soluto, solvente-
solvente, para lo que tienen que aparecer otras fuerzas soluto-solvente. La facilidad con la
que esto ocurre depende de las intensidades relativas de las fuerzas de unidn puestas en

juego.

¢Como saber a priori si una sustancia es soluble en otra? Los alquimistas se basaron para
responder a esta pregunta en una regla sencilla: "semejante disuelve a semejante”. Dicha
regla se obtuvo en funcion del analisis de multitud de experiencias. Segun esto, soluto y

solvente deben ser parecidos, es decir, con polaridad semejante. Asi:

e |y, P4 (blanco), Sg, son apolares y todos solubles en tetracloruro de carbono (CCly),
que es un disolvente apolar.

e Gasolina y aceite son también apolares y solubles en tetracloruro de carbono.

e Na'Cl y azlcar son muy polares y resultan solubles en agua pero insolubles en

tetracloruro de carbono.

No siempre es asi de sencillo:

e Una sal como Ca®*SO,~(s) es i6nica y muy polar; sin embargo, es insoluble en
agua. La explicacién se encuentra en las cuatro cargas de sus iones que hacen que
la energia reticular sea aproximadamente 4 veces mayor que la del cloruro sodico.
La energia que se libera cuando se hidratan sus iones no supera este valor.

e Otras sustancias aparentemente muy semejantes como etanol (C,HsOH) y cloruro
de etilo (C,HsCl) presentan solubilidades muy distintas; el etanol es totalmente

soluble en agua mientras que el cloruro de etilo (C,HsCl) es insoluble.
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Por lo tanto, parece necesario considerar con mas detalle las fuerzas que intervienen en el
proceso de disolucion. Por supuesto, todo esto supone una visién simplificada del
fendmeno, dado que la espontaneidad del proceso también depende de la variacion de
entropia. Un analisis méas detallado puede realizarse tras estudiar el tema de

Termodinamica Quimica.

3. VARIACION DE LA SOLUBILIDAD CON LA TEMPERATURA

No todos los solutos se comportan termodindmicamente igual cuando se disuelven en un

liquido, y podemos encontrarnos con dos situaciones distintas:

1. Proceso Exotérmico
SOLUTO + SOLVENTE = DISOLUCION + CALOR
2. Proceso Endotérmico
SOLUTO + SOLVENTE + CALOR = DISOLUCION

Un aumento de temperatura en el primer caso disminuye la solubilidad mientras que en el

proceso endotérmico la eleva, como se deduce por aplicacion del principio de Le Chéatelier.

e En la mayoria de los casos en los que el soluto es un sélido o un liquido nos
encontramos en la situacién de un proceso endotérmico y la solubilidad aumenta
con la temperatura, pero es importante recordar que esto no siempre es asi.

e Cuando el soluto es un gas la disolucion es exotérmica y la solubilidad disminuye
con la temperatura. EI hecho de que los gases sean mas solubles en frio que en
caliente explica algunos hechos:

- Antes de hervir agua se desprenden burbujas de aire que pierde su
solubilidad al ir aumentando la temperatura.

- La contaminacion térmica de las aguas conduce a valores muy bajos de
oxigeno disuelto e incompatibles con la vida de muchas especies acuéticas.

e En el caso de solidos i6nicos podemos encontrarnos con procesos de disolucion
ligeramente endotérmicos, ligeramente exotérmicos 0 practicamente sin variacion

de calor.
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4. EFECTO DE LA PRESION SOBRE LA SOLUBILIDAD

La presion no influye practicamente en las disoluciones de los sélidos ni de los liquidos, al
no venir acompafiadas de variacion de volumen importante, pero si influye en las
disoluciones de los gases. Disolver un gas en un liquido supone un descenso importante de

volumen, por lo que al aumentar la presién aumenta la solubilidad de todos los gases.

Aumento El sistema evoluciona
de presion disolviendo més gas
Disminucion
de volumen i
GAS (g) + SOLVENTE (I) SOLUCION (g -1)

Si disminuye la presion, el sistema se opone aumentando el volumen y dejando escapar

gas, es decir, disminuye la solubilidad del gas.
Ley de Henry
La ley de Henry expresa como varia la solubilidad de un gas con la presion. "La

solubilidad de un gas en un liquido es directamente proporcional a la presion parcial que

ejerce dicho gas sobre el liquido”. Su expresién algebraica es la siguiente:

Solubilidad Presion parcial
del gas S i del gas
S = K P
\ Cte. de
Henry

La ley de Henry se cumple muy bien en soluciones diluidas, con valores bajos de presion y
siempre que el gas no reaccione con el disolvente. Las unidades de la constante K
dependen de las unidades elegidas para expresar la concentracion y la presion. Si la
solubilidad se expresa en mol-L™ y la presion en atm, las unidades de K son mol-L™*-atm™.
Si la solubilidad se expresa como fraccién molar y la presién en atm, entonces las unidades

de K son atm™.
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El efecto de la presion sobre la solubilidad del gas lo encontramos en hechos tan conocidos
COmMO son:

e Desprendimiento de burbujas al abrir una bebida carbonatada; el descenso de
presion que se produce hace disminuir la solubilidad del CO; (g), que escapa del
liquido.

e Laconocida "enfermedad del buzo" esta relacionada con el efecto que producen los
cambios de presion sobre la solubilidad del N en la sangre.

5. PRESION O TENSION DE VAPOR DE UN LIQUIDO

Todos los liquidos se evaporan en mayor o menor medida espontaneamente. En un liquido
todas las moléculas estdn en continuo movimiento, algunas tienen la suficiente energia
cinética para escapar del liquido y se evaporan. La presion de vapor de un liquido es la
medida de la tendencia que tienen las moléculas de un liquido a escapar del mismo y pasar

a la fase gaseosa, es decir, a evaporarse.

Podemos representar graficamente la distribucion de las moléculas de un liquido en
funcién de sus energias cinéticas a dos temperaturas distintas mediante las curvas de

distribucién de velocidades moleculares de Maxwell-Boltzmann

Curvas de distribucién de Maxwell-Boltzman

Fraccion
moléculas
T K
i T1<< T2
: T,
Ec minima — Ec

Ec minima seria el umbral de energia necesaria para escapar del liquido y pasar a fase
vapor. Se observa como a temperaturas mas altas una mayor fraccién de moléculas tiene
suficiente energia cinética para escapar del liquido y, por tanto, aumenta la presion de

vapor.
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La temperatura también influye en la velocidad de evaporacion al amortiguar el efecto de
enfriamiento que produce la evaporacion del liquido.

La presion de vapor de un liquido se define como presion a la que un liquido se encuentra
en equilibrio con su vapor a una temperatura determinada. Se trata de un estado de
equilibrio dinamico en el que dos procesos que se oponen, evaporacion y condensacion,

ocurren a la misma velocidad.

Presion
velocidad evaporacion = velocidad condensacion

7/ I -
liguido === gas

tiempo

Las moléculas de la superficie se evaporan y la presion de vapor va aumentando. Llega un
momento que no aumenta porque algunas moléculas de gas en continuo movimiento
chocan con la superficie del liquido y condensan, de modo que se establece el equilibrio y

las dos velocidades se igualan.

La presion de vapor de un liquido depende también de la naturaleza del liquido, que define
el tipo de fuerzas intermoleculares que mantienen unidas a sus moléculas. En la figura
siguiente se representa la variacion de la presion de vapor segun la temperatura para tres

liquidos diferentes: éter etilico, etanol y agua.

Presién
de vapor T
(mmHg) Eter  Etanol Agua

P Etery-----""----
760 mmHg —:} ________________________

P Etanol—------->4----- i
P, H O i

i =
PE 1 p\llE g/E Temperatura
(Eter) Il (Etanol) (H,0) (°C)
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En esta representacion grafica de la presion de vapor de distintos liquidos frente a

temperatura observamos:

En todos los liquidos la presién de vapor aumenta con la temperatura.

A una temperatura dada (T) la presion de vapor del agua es menor que la del etanol
y esta menor que la del éter etilico.

La temperatura a la cual la presion de vapor del liquido se hace igual a la presion
externa se denomina temperatura de ebullicion. Cuando la presion externa es una
atmdsfera se Ilama temperatura o punto de ebullicion (PE) normal.

A 760 mm de Hg el PE (éter etilico) es menor que el PE (etanol) y este que el del

agua.

Las fuerzas intermoleculares se oponen a la evaporacion y esta es la causa de las

diferencias encontradas en los valores de presion de vapor y en los de temperatura de

ebullicion.

H.O: Puentes de hidrogeno entre sus moléculas; menor tendencia a evaporarse,
menor presion de vapor y mayor punto de ebullicion.

Etanol: Puentes de hidrégeno, pero solo dispone de un hidrégeno unido a oxigeno
capaz de formar enlaces de hidrogeno, mientras que el agua dispone de dos. Por
este motivo la presion de vapor del etanol es mayor que la del agua y su
temperatura de ebullicion, menor.

Eter etilico: Fuerzas dipolo-dipolo entre sus moléculas, fuerzas mas débiles que los
puentes de hidrogeno, la presion de vapor es la mayor de los tres liquidos
considerados y la temperatura de ebullicion, la menor.

Ecuacioén de Clausius - Clapeyron

La ecuacién de Clausius - Clapeyron relaciona la presion de vapor de un liquido con la

temperatura absoluta (K). Si representamos en una grafica Ln Pv frente a 1/T se obtiene

una linea recta que corresponde a la ecuacion:
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Ln Pv Lan=-m1—+b

T
b m 0 bien Lan:—A.Hﬂ+ cte
Si aplicamos esta ecuacion a dos temperaturas distintas:
Ut
LnP, = — ahvap cte 1
AHRTl LnP,- LnP,= _AHF;/ap <1___\>
Lnp,= — ="V 4 (e T T
2
In P, _ AHvap(1 1
P, R T T

5. PRESION DE VAPOR DE DISOLUCIONES - LEY DE RAOULT

El descenso de la presion de vapor de una disolucion es una propiedad coligativa, es decir,
solo depende de la concentracion de particulas en solucion y no de su identidad. Las
propiedades coligativas incluyen la disminucion de la presion de vapor, el aumento del
punto de ebullicién, el descenso del punto de congelacién y la presién osmoética de una
disolucidn. De todas las propiedades coligativas solo se analiza en este tema el descenso de

la presion de vapor.

Como ya vimos, la tendencia a escapar que tienen las moléculas de un disolvente se mide
por su presion de vapor. En una solucidn no todas las moléculas de la superficie son de
disolvente; esto hace que la proporcion de moléculas que escapan disminuyay la velocidad
de evaporacion de la disolucién resulta ser menor que la del disolvente puro. Ademas,
como el sistema estd en equilibrio, la velocidad de condensacion también tiene que ser
menor y por lo tanto la presion de vapor de la solucion resulta menor que la del disolvente

puro.

Ley de Raoult

La ley de Raoult establece la relacion cuantitativa entre el descenso de la presion de vapor

y la concentracion en una solucién ideal y puede enunciarse como: " La presion de vapor
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de un componente en una disolucion a una temperatura dada es igual a la presion de vapor

de la sustancia pura multiplicada por su fraccion molar en la solucién™.

e Para una disolucién de un soluto no volatil, como es azUcar, en un disolvente volatil,

como el agua, podemos escribir:
Py = X1Ps°
donde P; y P:° son las presiones de vapor de la disolucion y del solvente puro,
respectivamente, y X; es la fraccién molar del solvente en la disolucion. Como
X1=(1-Xy),
P1=(1-Xy) Py°
P1°-P1=X,P° = AP =X;,P,°

Pv Disolvente puro (P,° . .
Pv puro (P,%) . . Fraccion molar del disolvente
T \, Pv Disolucion(P,) r

= Py= >é1 Py°

Descenso Pv

AP =X, P,°

—— N\

Descenso de Pv  Fraccion molar del soluto

M

e Soluciones 0 mezclas ideales de dos componentes volatiles:

En el caso de una disolucion ideal de dos componentes voléatiles se cumple la ley de Raoult

para cada uno de los componentes por separado.

Sea una disolucién de dos liquidos A y B. Representando valores de presion de vapor de la
disolucion frente a distintos valores de composicién se obtiene una grafica como la de la
figura, en la que se observa un descenso lineal de la presion de vapor de cada componente
en presencia del otro, es decir, se cumple la ley de Raoult para cada componente por
separado. La presion de vapor de la disolucion, P+, es exactamente la suma de las presiones

de vapor, presiones parciales, de ambos componentes.
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Curvas P, /Composicion

En el liquido = Ley de Raoult: gi ;((AEAS }—> P, disol. =P, + Pg=P;
B B' B

Enel vapor — Ley de Dalton: P, +Pg=P;

Pa P, Disolucién Pg
P +P PA + PB N PBO
A B\ ----- \
Pl Descenso Py
Pa 7| Descenso P,
R £

. i —
X, 1/708N\06 04 02 0
Xg- 0102 /04 06 08 1

Composicion de la solucién

Una solucion es ideal si cumple la ley de Raoult. EI comportamiento suele ser ideal en
todas las disoluciones en las que las fuerzas puestas en juego durante el proceso de

disolucion son semejantes y, por lo tanto, el calor de disolucion es aproximadamente cero.
6. DISOLUCIONES NO IDEALES: DESVIACIONES A LA LEY DE RAOULT

En las soluciones no ideales no se cumple la ley de Raoult, es decir, su comportamiento se
desvia del ideal y las lineas rectas de las graficas presion de vapor/composicion que
resultan en el caso del comportamiento ideal ahora aparecen como curvas por encima de
las rectas (desviaciones positivas a la ley de Raoult) o bien por debajo de las mismas

(desviaciones negativas a la ley de Raoult).
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Desviacion positiva a la Ley de Raoult P, Disolucion

I:)A A\ PB
L pBo
Fuerzas de atraccion: S-D< S-S, D-D
SS+D-D — S-D  AH> Pty S
o o 0 PAO/%\ L Aumento Py
Disolucion endotérmica Aumento P,

f f f f
X,-1 08 06 04 02 0
Xg 0 02 04 06 08 1

En este caso la solucion es mas volatil, tiene mayor presion de vapor, que si fuera ideal,
debido a que las fuerzas de atraccién entre soluto y disolvente son menores que las que
tienen por separado las moléculas de soluto y las moléculas de disolvente. El proceso de

disolucién es endotérmico (AH gisolucion™ 0).

Desviacién negativa a la Ley de Raoult P
Al P, Disolucion

Fuerzas de atraccion: S-D > S-S, D-D

$-S+D-D —=S-D AH<Q PO
Disolucion exotérmica g Descenso Py
Descenso P,

: f | f f
X1 08 06 04 02 O
Xzg:0 02 04 06 08 1

En este caso la solucion es menos volatil, tiene menor presion de vapor, que si fuera ideal,
es decir, las fuerzas de atraccion que se establecen entre soluto y disolvente superan a las

que tienen por separado las moléculas de soluto y las moléculas de disolvente. El proceso

de disolucién resulta exotérmico (AH gisolucisn < 0).

Desviacion S-S, D-D S-D AHpisoLucion  Eiemplos

@ Fuertes Debiles >0 Acetona - Agua

Ninguna Similares  Similares =0 Benceno - Tolueno

@ Débiles  Fuertes <0 Agua - Acido Férmico
QUIMICA I
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7. DESTILACION

En una disolucion de dos componentes volatiles el vapor en equilibrio con el liquido tiene
distinta composicion que el liquido y es méas rico en el componente méas volatil. Si
representamos las curvas presion de vapor/composicion para la fase liquida y la fase vapor
en equilibrio con ella, observamos cémo para un valor determinado de presion de vapor la
composicion del liquido es distinta que la composicién del vapor que se encuentra en
equilibrio con él, y ademéas este Gltimo siempre contiene mayor proporcion en el

componente volatil que su correspondiente fase liquida.

Curva Pv composicién del liquido y del vapor en equilibrio con él

. 1
P,o| LIQUIDO Pz | LIQUIDO : Ley de Raoult
IS 71 Pe®  PA=X, P

. B A= XaPa’ > Pa _ KaPal
........... ’ —P,+P, =P, | = =
i Pg = Xg Pg° AP T Py XgPg®

|
., 1
-7 S
|

|

|

VAPOR

P,= Y, P,
08\ 06 /0402 0 ’ >_P +py=p | A YA
P.= Y, P, 5=

002 0,4 06081 AL

XA Xg son las fraciones molares de Ay B en el liquido

Com,pos_|C|on Composmon Y A Yg son las fracciones molares de Ay B en el vapor
del ||qU|d0 de| Vapor

VAPOR |: Ley de Dalton

PA XA I:)A0 YA

Pg X Pg® Yg

Si Pg°>P,° paraque se cumpla la ecuacion anterior tiene que cumplirse que:

luego Y tiene que ser mayor que Xg . Yg Xg
e Curvas temperatura /composicion de soluciones que siguen la ley de Raoult.

También resultan muy Utiles los diagramas de temperatura - composicion de la solucion a
presion constante. Estos se trazan a partir de los valores determinados experimentalmente
para un sistema binario, representando los puntos de ebullicion (en ordenadas) frente a la

composicion expresada en fracciones molares (en abscisas). El valor de temperatura en los
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distintos puntos de la curva corresponde al punto de ebullicién de la mezcla con una

composicion determinada. El diagrama nos permite predecir el resultado de la destilacion.

En el caso de soluciones que cumplen la ley de Raoult, el diagrama temperatura
composicion representativo es como el de la figura. Todas las mezclas de ambos
componentes hierven a temperaturas intermedias, como muestra la curva del liquido
(inferior). Esta curva indica la temperatura a la que una mezcla de ambos componentes,
con una composicion determinada, comienza a hervir. La curva de vapor (superior)

representa la composicién del vapor en equilibrio con el liquido a una temperatura dada.

Curva Temperatura - composicion a presion constante

Temp. Temp.
PE
(A puro)
PE(C,) =
PE (C)
PE
(B puro)

08\ 0,6 04 02 01\0
X o 02/ 04 \0,6 0809

(Co) (C) (Cz)

Por ejemplo, supongamos una mezcla de benceno (B) y tolueno (A), de composicion
inicial Cy, Calentamos hasta llegar a su punto de ebullicidn, y los vapores en equilibrio con
ese liquido ahora tienen una composicién C;. Si estos vapores se condensan resulta un
liquido que se ha enriquecido en benceno, que es el componente més volatil. Si repetimos
la operacion calentando C; hasta llegar a su punto de ebullicién y condensando sus
correspondientes vapores, resulta otro liquido de composicién C, alin mas rico en benceno.
Al final, el destilado seria el componente de punto de ebulliciobn mas bajo (benceno), y el

residuo el componente de punto de ebullicion mas alto (tolueno).

Los tramos horizontales al eje X que vamos trazando representan etapas de equilibrio

liquido vapor, y corresponden a los platos fisicos en la columna de destilacion.
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La destilacion fraccionada es simplemente una técnica que realiza una serie completa de
estas pequefias separaciones en una operacion sencilla y Gnica. En principio una columna
de destilacién fraccionada proporciona una gran superficie para el intercambio de calor, en
las condiciones de equilibrio, entre el vapor ascendente y el condensado descendente. Esto
ofrece la posibilidad de una serie de evaporaciones y condensaciones parciales a lo largo
de la columna. De esta forma, el vapor que llega y es eliminado en la cabeza de la columna
es el componente de menor punto de ebullicion y el liquido que llega abajo es el

componente de mayor punto de ebullicion.

A lo largo de la columna de destilacion existe un gradiente de temperaturas desde el punto
de ebulliciobn mayor al menor. Este gradiente permite una serie completa de equilibrios
entre el liquido y el vapor en los que la concentracion del mas volatil aumenta
progresivamente desde el extremo inferior al superior de la columna. En la industria se
utilizan columnas que son capaces de separar liquidos cuyos puntos de ebullicion se

diferencian en menos de un grado.

En la destilacion simple el vapor obtenido no se somete a una destilacion adicional por lo
que no puede obtenerse puro el componente mas volatil. Si se puede obtener puro el
componente menos volatil si continta el calentamiento.

8. MEZCLAS AZEOTROPICAS

e Curvas temperatura - composicion de sistemas no ideales

Mezclas binarias de PE minimo

En disoluciones no ideales, es decir, en aquellas cuyo comportamiento tension de vapor-
composicion no es el que indica la ley de Raoult, nos podemos encontrar con mezclas de
punto de ebullicion minimo. El etanol (PE = 78,3 °C) y el agua forman una mezcla de
punto de ebullicion minimo (95,57%, en peso, de etanol y 4,43% de agua) que hierve a una
temperatura constante como si se tratara de una sustancia pura a 78,2 °C, valor por debajo

del punto de ebullicion de ambos.
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Una mezcla de punto de ebullicion constante recibe el nombre de mezcla azeotrdpica

(del griego que hierve sin alteracion).

Mezcla binaria de PE minimo: aze6tropo de minima.

Temp. Temp.
PE
(A puro) PE (B puro)
PE /
Azebtropo M

T f f f
X, 1 08 06 04|02 0
Xg:0 02 04 0608 1

Composicion /
del azettropo

Los diagramas temperatura /composicion de estos sistemas se interpretan como si se tratase
de dos sistemas separados. En la figura adyacente, representamos una mezcla binaria de
punto de ebullicién minimo en el punto M (Cy ,Tm). En este punto el vapor tiene la misma

composicion que el liquido y destila como si se tratase de un liquido puro.

La destilacion fraccionada de cualquier mezcla de composicion comprendida entre A puro
y Cwm conduciré a una fraccion de cabeza que sera la de menor PE, (M) mezcla azeotropica,
y una fraccién de cola de destilacion correspondiente a A puro. Andlogamente, cualquier
mezcla de composicion comprendida entre Cy y B se separara en una fraccion de cabeza
de Cm (mezcla azeotrépica) de menor punto de ebullicion y el residuo sera B puro. Es
decir, este sistema se comporta en todo el intervalo de composiciones como si la mezcla de

punto de ebullicion minimo fuese el componente de menor punto de ebullicién.

Este comportamiento no ideal corresponde a una desviacion positiva de la ley de Raoult.
La mezcla tiene mayor presion de vapor, menor punto de ebullicion, que si fuese ideal. Es

el caso de una disolucién claramente endotérmica.
Mezclas binarias de punto de ebullicion maximo

Al contrario, un sistema como agua - acido formico (100,8 °C) forma un azeétropo de

punto de ebullicion maximo (PE = 107,1 °C) cuando su composicion es 22,5%, en peso, de
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aguay 77,5% de acido formico. Su comportamiento tampoco es ideal y corresponde a una

desviacion negativa de la ley de Raoult. Se trata de disoluciones claramente exotérmicas.

Mezcla binaria de PE maximo: azedtropo de maxima.

Temp.

PE
Azeotropo

PE
(A puro)

M

\

Temp.

PE (B puro)

_ '. —t i
X1 08 06 04[102 O

Xg: 0 02

04 0,6

Composicion -~
del azedtropo

08 1

La figura representa un sistema tipico de este tipo. Por destilacion fraccionada, cualquier

mezcla de composicién comprendida entre A 'y Cy se puede separar en A puro y un

residuo de composicion Cy (mezcla de punto de ebullicion constante). Andlogamente,

cualquier mezcla de composicién comprendida entre Cyy y B puro se puede separar en un

destilado de B y un residuo de la mezcla de punto de ebullicion constante Cy.

9. PROBLEMAS RESUELTOS

1.- El bromuro de etileno (C,H4Br») y el 1,2-dibromopropano (CsHegBr,) forman una serie

de disoluciones ideales en toda la gama de concentraciones. A 85 °C la presién de vapor de

estos dos liquidos puros es de 173 mmHg y 127 mmHg, respectivamente.

a) Si tenemos una disolucion con 20,0 g de bromuro de etileno y 80.0 g de 1,2-

dibromopropano, calcular la presion parcial de cada componente y la presion de

vapor de la disolucion a 85 °C

b) Calcular la fraccion molar de bromuro de etileno en el vapor en equilibrio con la

disolucién anterior.

c) Calcular la fraccion molar de bromuro de etileno en una disolucion a 85 °C, en

equilibrio con un vapor al 50% en moles de las dos sustancias.
Pesos atomicos: C: 12, H: 1, Br: 79,9 g/mol.
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SOLUCION:

a)
X,=021  P,=021.173=363 P.= 136,6 mmHg
Xz=079  Py=079.127 =100,3
b 36,3
Pg=YgPs Yg= =0,26
136,6
 vo=v.—05 X, 173 05
c =Y, =0, - X, 173 = (1-X,) 127
°A Xg 127 05 A A
X, =042

2.- Se dispone de una mezcla de dos alcoholes isomeros A y B, de formula molecular
CsH120. Cuando empieza a hervir a presion normal, la fase vapor en equilibrio con la fase
liquida presenta una composicion A:B en volumen de 1:3. Se pide:

a) Calcular las presiones de cada uno de los alcoholes en la fase vapor.

b) Composicion, en porcentaje en peso, de la fase liquida en equilibrio con la fase vapor.
Las presiones de vapor de Ay B a la temperatura de ebullicién de la disolucidn inicial, son

650 mm Hg y 802 mm Hg, respectivamente. Masas atomicas: C: 12; H: 1; O:16 g/mol.

SOLUCION:
a)  Y,= 1T =025  Yg=0,75 E,f; gig E,: P+= 760 mm Hg
P, =190 mmHg
Pg =570 mmHg
b) 190 = X, 650 X, =0,29 A=029-88=25529  (29%)
570 = X, 802 Xg= 0,71 B=0,71-88=6248g  (71%)

Peso total = 88 g

10. PROBLEMAS PROPUESTOS A LOS ALUMNOS

1.- Las presiones de vapor del clorobenceno (CICgHs) y del bromobenceno (BrCgHs) a 100

°C son respectivamente, 28,5 y 13,5 mmHg. Si se tiene una disolucion de ambos al 50% en
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peso a 100 °C, calcular la presion parcial de cada compuesto, la presion de vapor total de la

disolucién y la composicion en tanto por ciento en volumen y en peso del vapor de la

disolucion.
SOLUCION:
IDCIorobenceno: 16,5 mmHg PT: 22,2 mmHg
PBromobencen0: 5’72 mmHg
%Volumen (clorobenceno) = 74 %Peso (clorobenceno) = 67
%Volumen (bromobenceno) =26 %Peso (bromobenceno) = 33

2.- A 20 °C la presion de vapor del alcohol metilico es de 94 mmHg vy la del etanol es de 44
mmHg. El vapor, que estd en contacto con una disolucion de metanol en etanol a 20 °C,
ejerce una presion de 60 mmHg. Calcular la composicién del liquido y del vapor en

equilibrio.

SOLUCION: Xa=0,32; Xg = 0,68 Ya=0,501; Yg=0,498

3.- Dos liquidos A y B forman una disolucién ideal a 27 °C y 100 mmHg, con una fraccién

molar de B en el vapor de 0,2.

a) Calcular P°gy la fraccién molar de A en la fase liquida si P°a = 400 mmHg.

b) Calcular la fraccion molar de A en el sistema, si el nimero total de moles de Ay Ben la
fase liquida es el doble del nimero total de moles de A'y B en la fase de vapor.

SOLUCION: a) P°%s=25 mmHg Xa=0,2; b) Xa en el sistema = 0,4

4.- Una disolucion ideal de dos componentes volatiles A y B contiene a 25 °C un 25% en
moles de A, y el vapor en equilibrio con dicha solucion un 50% de A.

a) Calcular la relacion de presiones de vapor de A puro respecto a B puro a 25 °C

b) Calcular el valor de esta misma relacion a 100 °C

Datos: AH vap. (A) =5 Kcal/mol ; AH vap. (B) =7 Kcal/mol

SOLUC'ONZ a) (POA/ POB) 25 oc =3 ; b) ( POA/ POB) 100 oc =1,53
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1. INTRODUCCION Y OBJETIVOS

Tanto a nivel industrial como en el laboratorio, hay una serie de aspectos basicos que
hay que tener en cuenta cuando se plantea el estudio de una reaccién quimica:
e ;Cuénta energia se absorbera o se desprendera en la reaccion?
e ;Serd espontanea?
e ;Con qué velocidad se desarrollara?
e ;Qué grado de conversion puedo esperar de la misma?

Las preguntas 1 y 2 seran abordadas mediante la Termodindmica Quimica, y la pregunta
4 sera el tema central de estudio del Equilibrio Quimico. La pregunta 3 encontrara respuesta a
través de la Cinética Quimica.

La Cinética Quimica tiene como objeto el estudio de la velocidad de las reacciones
quimicas y como esta velocidad se ve afectada por las condiciones en que la reaccion tiene
lugar. La cinética quimica entra de lleno en el corazon de las reacciones quimicas (qué ocurre
durante las mismas, que se denominard mecanismo de reaccion), y es de gran importancia
desde el punto de vista practico, ya que una reaccién quimica industrial puede no ser rentable si
transcurre a una velocidad muy lenta.

Toda reaccion quimica requiere de cierto tiempo para llevarse a cabo. Para ilustrar la
importancia de la velocidad de las reacciones quimicas se pueden mencionar dos sencillos
ejemplos: 1) la combustién del butano o de cualquier combustible, que se desea que sea rapida
para asi aprovechar inmediatamente la energia desprendida en forma de calor y 2) la
descomposicion bacteriana de los alimentos, que se prefiere que sea lenta y por ello se
introducen en la nevera.

La Cinética Quimica se ocupa principalmente de medir y predecir las velocidades de
reaccion. En ese sentido es una disciplina eminentemente experimental. A partir de los datos
experimentales y apoyandose en modelos tedricos, se establecen los posibles mecanismos de
reaccion.

Al finalizar este tema, los alumnos deben ser capaces de:

e Comprender y describir los conceptos basicos de la Cinética Quimica.

e Determinar el orden de reaccion y las constantes de velocidad de reacciones quimicas
sencillas a partir de datos experimentales.

e Comprender y calcular el efecto de la temperatura, asi como otros factores, sobre la

velocidad de reaccion.
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e Predecir el valor de la concentracion en funcion del tiempo para reacciones de orden 0,
ly?2.

2. CONCEPTOS BASICOS

2.1 Velocidad de una reaccién quimica.

La velocidad de una reaccion quimica mide cémo varia con respecto al tiempo el
numero de moléculas de las sustancias que participan en la reaccion. Puede definirse, de una
manera muy elemental, como el cociente entra la variacién de la concentracion con respecto al
tiempo:

Ale]
Upromedio = F

donde [e] representa la concentracion de una de las especies que participan en la reaccién y t es
el tiempo. El valor de la velocidad tiene unidades de concentracién/tiempo (por ejemplo,
mol - L™1 - s~1). Esta definicion basada en incrementos es poco Util, ya que dependiendo del
tamafio del intervalo utilizado, el valor de la velocidad medida sera diferente. Es preferible
expresar la velocidad en funcion de la derivada:

dle]

Vinstantinea — dt

La medida de experimental de la variacion temporal de [e] se puede hacer utilizando
diferentes métodos, segun la reaccion estudiada. Por ejemplo, se pueden realizar:
e Medidas de presion: Gtil en reacciones en fase gaseosa, en las que cambia el nimero de
moles de gas (se recuerda que la presion es proporcional a la concentracién en gases
ideales).
e Medidas espectrofotométricas: medida de la radiacién absorbida por alguna de las
especies en disolucion, que es proporcional a la concentracion.
e Medidas de pH, conductividad, magnéticas, etc.: se toman muestras periédicamente de
la reaccion y se hacen valoraciones que determinan la concentracion.
La definicion de velocidad dada anteriormente no es del todo completa. Considérese,
por ejemplo, la siguiente reaccion quimica:
aA+ bB=—= cC+dD
Si se parte de una cierta cantidad de reactivos A y B en el instante inicial, a medida que
transcurre el tiempo y avanza la reaccién, la cantidad de reactivos (A y B) disminuye mientras

que la cantidad de productos (C y D) aumenta. Es necesario definir la velocidad de forma que
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ésta sea Unica para una reaccion y no dependa del reactivo o producto elegido para calcularla.
La definicion de la velocidad recomendada por la IUPAC para la reaccion dada mas arriba es:

p—_tdlal __1diBl _1d[C] _1dID] )
a dt b dt cdt d dt
Esta definicion da como resultado un valor Unico de v independientemente de que se
elija A, B, C o D para calcularla. En la mayor parte de los casos, se definird la velocidad de
reaccion en funcion de las concentraciones de los reactivos.
Otra medida experimental que permite cuantificar la velocidad de una reaccion quimica
es la vida media. Se llama periodo de semirreaccion o vida media, y se denota t; /,, al tiempo

necesario para que la concentracion inicial de un reactivo se reduzca a la mitad, es decir,
[A] = [A]o/2.
2.2 Influencia de la concentracidn sobre la velocidad de reaccién. Ley de Velocidad.

Experimentalmente, se observa que la velocidad de muchas reacciones es proporcional
al producto de las concentraciones de los reactivos elevados a una cierta potencia. La ecuacion
que expresa la dependencia de la velocidad de reaccion en funcion de las concentraciones de
los reactivos se denomina ley de velocidad. En la reaccion del ejemplo anterior, la ley de
velocidad tendria la forma siguiente:

aA+ bB=——=cC+dD
v = k[A]"[B]™ )
A partir de dicha expresion, se pueden introducir los siguientes conceptos:
e n: Orden cinético de reaccion con respecto al reactivo A.
e m: Orden cinético de reaccion con respecto a B.

e n+ m: Orden cinético global de la reaccion (suma de los 6rdenes cinéticos de todos los

reactivos).

e k: Constante de velocidad. También se puede definir como la velocidad de una reaccion

en la que la concentracion de todos los reactivos es unitaria. Su valor depende de la
naturaleza de la reaccién, de la temperatura y de la presencia o no de catalizadores. Cuanto
mayor sea el valor de k, mayor sera la velocidad de la reaccion. Sus unidades dependen del
orden global de la reaccion, como se vera mas adelante.
Es fundamental resaltar que, en general, los Grdenes cinéticos de una reaccion (los
exponentes de la ley de velocidad) han de determinarse experimentalmente y no se pueden
deducir de la estequiometria de la reaccion. En las reacciones que se analizaran en este tema,

los drdenes cinéticos seran siempre numeros naturales (0, 1, 2...). De todas formas, es
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importante tener en cuenta que en el laboratorio es facil encontrar reacciones cuyos ordenes
cinéticos pueden ser fracciones, nimeros reales e incluso nimeros negativos. La mayoria de
estas situaciones sugieren reacciones complejas en varias etapas que no se consideraran en este
curso. En la tabla siguiente se muestran algunos ejemplos de reacciones quimicas con sus

respectivas leyes de velocidad y todos los érdenes cinéticos:

5 _ Ordenes cinéticos
Reaccion Ley de velocidad :
De reactivos Global
5 2° orden en NO
2NOg + 2H; gy = Na () + H20g) | v = k[NOJ*[Hz] | 3
1% orden en H,
2N,0: = 4NO, + 0, v = k[N,05] | 1% orden en N,Os 1
1% orden en H,
Hz (g) + 12 (g = 2HI g v = k[H,][I;] o 2
1" ordenen I,
1
H, (4 + Bry (o) = 2HB » = XHLIIBr:12 1,57
2(g) 2 (g I'(g) - 4 Mok
1+ i HET
[Br,]
k1l [Hy][Cl,]
H, (g) + Cl, (o) = 2HCI v= ¢1?
2@ T e ® k3 [CL] + [0,1([HZ] + ks [CL])

Tabla1l Algunos ejemplos de reacciones reales y sus leyes de velocidad
determinadas experimentalmente.

En la tabla anterior se muestran a modo ilustrativo dos ejemplos de reacciones con
cinética compleja. El cuarto ejemplo (sintesis del &cido bromhidrico) es una reaccién compleja,
inhibida por el producto de la reaccion y de orden cinético inicial 1,5 (si no hay HBr). El tltimo
ejemplo (sintesis del acido clorhidrico) es una reaccion explosiva, desencadenada por la luz (I =
iluminacidn), e inhibida por el oxigeno atmosférico. Si no hay oxigeno inicialmente, el orden
cinético global es 1.

En reacciones homogéneas en fase gaseosa, no se suelen emplear las concentraciones

sino las presiones, pero ambas son proporcionales si se considera un comportamiento ideal:
ny
P,V = n4RT P, = RT7 = RT[A]
Por ello, todo lo dicho con anterioridad (definicién de velocidad de reaccion, leyes de

velocidad, etc.), se puede aplicar igualmente a reacciones en fase gas.
2.3 Otros factores que influyen en la velocidad de reaccion.

Los conceptos de cinética quimica estudiados hasta ahora se aplican Unicamente a

reacciones homogéneas, que son reacciones gque transcurren en una Unica fase, como puede ser
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la fase gaseosa o0 en disolucion. En el caso de reacciones heterogéneas, que conllevan dos o
més fases, la reaccion suele tener lugar preferentemente en la superficie de las fases que
reaccionan, o sea, en la interfase. Por ejemplo, los sélidos reaccionan mas rapido si estan
pulverizados, pues de ese modo se aumenta considerablemente el tamafio de la interfase. A
modo de ejemplo: un cubo de 1 metro de arista tiene un volumen V = 1 m® y una superficie S =
6 m2. Si cada arista perpendicular se divide por diez, se tendran mil cubos de 1 dm de arista.
Los nuevos valores de volumen y superficie seran:
V’> =1000 - 1 dm® =1 m* = V (como era de esperar, por conservacion de masa)
S*=1000-6dm*=60m*=10S
Como puede verse, al disminuir la dimension lineal, a igualdad de volumen total, aumenta la
superficie. En reacciones heterogéneas en fase liquida, con dos fases inmiscibles, se puede
aumentar el tamafio de la interfase agitando la mezcla.

En muchas reacciones, principalmente en solucion, un factor que limita la velocidad de
reaccion es la velocidad de difusién de las moléculas en el medio, ya que estas se deben
encontrar en el espacio para poder reaccionar. De ahi la importancia de la agitacion o del
aumento de la temperatura, ya que favorecen la movilidad de las moléculas.

La luz puede ser un catalizador, un iniciador o un reactivo; piénsese, por ejemplo, en la
funcion clorofilica, conjunto de reacciones del que, a la corta o a la larga, dependen todos los
seres Vivos para sobrevivir.

Finalmente, es necesario citar un factor fundamental en el que el hombre puede influir
poco, 0 mas bien nada: la naturaleza de las sustancias reaccionantes; mediante la cinética
quimica, esta en nuestra mano frenar o acelerar procesos quimicos pero en ningun caso la
cinética permite realizar procesos no espontaneos o detener totalmente procesos espontaneos.
Por ejemplo, se puede frenar con cierto éxito la corrosion del hierro pero no se puede evitarla

totalmente, porque termodindmicamente es espontanea.
3. ECUACIONES DE VELOCIDAD INTEGRADAS

Combinando la definicion de velocidad de reaccion, por ejemplo en la ecuacion (1), con
las leyes de velocidad introducidas en el apartado anterior en la ecuacion (2), se obtiene una
ecuacion diferencial ordinaria cuya solucion proporciona la evolucién de la concentracion con
el tiempo. Es interesante destacar que las velocidades de las reacciones quimicas también
variaran con el tiempo, dado que dependen de las concentraciones y estas evolucionan. La

resolucion general de ecuaciones diferenciales ordinarias no entra dentro del ambito de esta

QUIMICA 1 -7- CINETICA QUIMICA



asignatura, pero se pueden abordar sin dificultad algunos casos simples con solucion analitica.

Por ejemplo, si para la reaccién sencilla:

A=—B
se tiene la siguiente ley de velocidad:
v = k[A]"
y se podré escribir la siguiente ecuacion diferencial:
d[A]
——— = k[A]"
It [A]

Esta ecuacion sera valida también, aunque existan otros reactivos, si estos no modifican
de forma importante el valor de k en el curso de la reaccion y, ademas, el proceso inverso es
muy lento. La ecuacién diferencial ha de ser integrada para poder obtener como varia la
concentracion de A con el tiempo. A continuacion, se va a calcular la solucién de dicha
ecuacion en tres casos sencillos de gran importancia practica.

3.1 Reacciones de orden cinético cero.

En este caso n = 0 y la ley de velocidad es v = k[A]° = k. Por tanto, en este tipo de
reacciones no influyen las concentraciones de los reactivos en la velocidad. Las unidades de la
constante de velocidad son de concentracién-tiempo™ (por ejemplo, mol-L™-s™). Este tipo de
reacciones se suelen dar en mecanismos en los que hay un cuello de botella, como por ejemplo
cuando el catalizador es poco abundante (como ocurre en algunas de las reacciones que se
producen dentro de las células) o en reacciones catalizadas por un sélido cuya superficie es
limitada, como por ejemplo en la reaccién de hidrogenacion de alquenos para producir alcanos

o en la sintesis del amoniaco, ambas catalizadas con platino sélido:

Pt
alqueno + H; () — alcano

Pt
N2 (g +3Hy g ——2NHz (g
La ecuacidn diferencial que describe las reacciones de orden cero es:
d[A]

dt
que se puede resolver facilmente separando variables e integrando entre el instante inicial

(t =0y [A] = [A],) y el instante actual (t y [A]):
[A] t
j d[A] = —f kdt —— [A]=[A],—kt 3)
[Alo 0
que es la ecuacidn de una recta. Obsérvese que esta ecuacion permite calcular la concentracién

en cualquier instante, conociendo la concentracion en t=0 y el valor de k. A partir de esta
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solucion, se puede calcular la vida media de un reactivo en una reaccion de orden cinético cero,
que sera igual al tiempo necesario para que [A] = [A]y/2:
[Alo [Alo

— = [A], — kt t1/2 = ——
> [Alo 1/2 1/2 =S¢
Obsérvese que la vida media es proporcional a la concentracion inicial. Cuanto mayor sea la
concentracion inicial, mas tardara esta en reducirse a la mitad.

3.2 Reacciones de orden cinético uno.

La ley de velocidad en este caso es v = k[A]. Las unidades de la constante de velocidad
son de tiempo™ (por ejemplo, s™). Este tipo de reacciones se suele dar cuando una sustancia A
se descompone en uno 0 Mas productos, como por ejemplo la descomposicion del perdxido de

hidrégeno en disolucion acuosa:
1
H202 (ae) — H20 + 502 @

Las desintegraciones radiactivas (como la del uranio 238) son otro buen ejemplo de

reaccion de orden cinético uno. La ecuacién diferencial que rige este tipo de reacciones es:

d[A]
“a - HA
gue también puede ser resuelta por separacion de variables:
[A] d[A] ¢
] —_—= —f kdt ————= In[A]=In[A],—kt 4)
[ag, (Al 0

que es la ecuacion de una recta si se representa In[A] frente a t. Operando con la solucién, se

pueden obtener formas distintas y equivalentes de la ecuacion integrada:

[A]
In— = —kt, [A] = [A]pe ™kt
[Alo °
Dichas formas se podran utilizar indistintamente segin convenga en el problema que se esté
resolviendo. La vida media de un reactivo en una reaccién de cinética uno es:

[Alo/2 In 2
In = —kt t1, =——
[A]O 1/2 1/2 k

Es importante destacar que la vida media no depende de la concentracion inicial. Esto quiere
decir que en una reaccién de orden cinético uno, la concentracién de reactivos se hace la mitad

de su valor actual cada vez que transcurre un intervalo fijo de tiempo.
3.3 Reacciones de orden cinético dos.

Un ejemplo de reaccion de orden cinético dos es la sintesis de yoduro de hidrégeno:

Hz (g) + I2 (g — 2HI ()

QUIMICA 1 -9- CINETICA QUIMICA



En reacciones que transcurren en un solo paso (que mas adelante se denominaran

elementales), este orden cinético puede corresponder a los dos casos siguientes:

Caso Reaccion Ley de velocidad
1 2A —— productos v = k[A]?
2 A + B—— productos v = k[A][B]

En este curso, se resolverd Unicamente el primer caso. La solucion serd también valida
para el segundo caso cuando las concentraciones iniciales de los reactivos A y B sean iguales.
Si son diferentes, se obtiene un sistema de dos ecuaciones diferenciales cuya solucion es mas
complicada y queda fuera del alcance de este curso. En reacciones de orden dos, las unidades
de la constante de velocidad son de concentracion™tiempo™ (por ejemplo, mol™-L-s™).

La ecuacion diferencial para el caso uno citado arriba, con un Gnico reactivo, es:

d[A]
BT k[A]?

gue de nuevo se resuelve mediante separacion de variables:

][A]d[A]=—ftkdt _ L=L+kt (5)

[a], [Al? 0 [A]  [Alo
que es la ecuacion de una recta en la representacion 1/[A] frente a t. La vida media en este caso
es:
2 1 1
A, = Ao + kty/, ti/2 = TAlok

Obsérvese como la vida media es inversamente proporcional a la concentracion inicial (cuanto
mayor sea la concentracion inicial del reactivo, menos tiempo tardard en reducirse esta a la
mitad).

3.4 Resumen de ecuaciones de velocidad integradas.

Se resumen a continuaciéon en una tabla los resultados de las leyes de velocidad
integradas para 6rdenes cinéticos 0, 1 y 2. Esta tabla sera de utilidad para resolver problemas de

cinética quimica.
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Orden | Unidades Ley de Ley Vida
cinético de k velocidad integrada Media
o | et | S =l ke | gy, =0
po] | SO gy A= Wee | =2t
2 [1t _%= k[A]? %=ﬁ+kt t1/ =ﬁ

Tabla 2 Resumen de ecuaciones de velocidad integradas

También es importante recapitular las representaciones graficas mas convenientes,
dependiendo del orden cinético de la reaccion, de modo que se obtenga una recta. La siguiente

tabla también servira de referencia a la hora de resolver problemas de cinética quimica:

Orden cinético 0 Orden cinético 1 Orden cinético 2

A
[Af In[A]

[Al, In[A],

1 1
[A] = [A], — kt In[A] = In[A], — kt Al = TATs + kt

Tabla 3 Representaciones graficas mas convenientes segin el orden cinético

Es importante remarcar que estas ecuaciones que se han deducido sirven para describir
resultados experimentales. Las ecuaciones se determinan a partir de dichos resultados
experimentales, como se vera a continuacion y, una vez determinadas, permiten calcular la

concentracion en cualquier instante.

4. METODOS PARA DETERMINAR EXPERIMENTALMENTE EL ORDEN
CINETICO

Un resultado de cinética quimica que se obtiene experimentalmente en el laboratorio es
una serie de datos correspondientes a medidas de concentraciones (0 presiones) de las
sustancias que participan en una reaccion y sus tiempos correspondientes. A continuacion, se
describen los procedimientos mas habituales para deducir el orden cinético de una reaccion (y

su constante) a partir de esas parejas de valores concentracion-tiempo. Se trata de métodos que
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utilizan las ecuaciones integradas de velocidad. En este curso, Unicamente se analizaran datos
experimentales de reacciones de orden cinético 0, 1 y 2. Méas adelante se ver4 como calcular
ordenes y constantes a partir de velocidades de reaccidbn medidas para diferentes
concentraciones iniciales de reactivos. En este caso emplearemos las ecuaciones diferenciales

de velocidad.
4.1 Métodos que emplean las ecuaciones integradas de velocidad.

Se trata de encontrar la ecuacién integrada que mejor describe el conjunto de los

resultados experimentales. Pueden emplearse métodos graficos o algebraicos, por ejemplo.

4.1.1 Método grafico.

El método grafico consiste en representar los datos experimentales de cinética segun las
representaciones recomendadas en la Tabla 3 (se aconseja consultar dicha tabla para las
explicaciones que siguen). Se considera que se ha encontrado el orden cinético correcto cuando
en la representacion correspondiente de los datos se obtiene una recta. Por ejemplo:

e Empleando los datos experimentales, se construye la gréafica de concentracion frente a
tiempo ([A] frente a t). Si los datos estan en una recta, el orden cinético es cero y la
pendiente de la recta es —k. En caso contrario, se pasa al orden siguiente.

e Se construye la grafica del logaritmo neperiano de la concentracion frente al tiempo
(In[A] frente a t). Si el resultado es una recta, el orden cinético resultante es uno y la
pendiente de la recta es —k. En caso contrario, se desecha el orden uno y se prueba el
siguiente.

e Se prueba la representacién grafica del inverso de la concentracion frente al tiempo
(L/[A] frente a t). Una linea recta significa orden 2. En caso contrario, se concluye que el
orden es distinto de 0, 1 6 2.

Conviene resaltar que una reaccion que sigue una cinética de orden cero acaba en un
tiempo finito. En cambio, para érdenes cinéticos 1 y 2, en teoria se necesita un tiempo infinito
para que la concentracién alcance un valor nulo. En la practica, cuando [A] tiene un valor tan
pequefio que no es detectable por métodos quimicos o fisicos se considera que la reaccion ha
terminado. El tiempo necesario para llegar a [A]~0 es en tal caso finito, aunque podria ser muy

largo.
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Ejemplo 1. Calcular la constante especifica de velocidad de una reaccion de la que se conocen los

datos siguientes:

tiempo (horas) 0 1 3 7
0,52 | 0,24 | 0,129

Concentracion (moles/litro) | 1

Solucion:

Se representan los datos experimentales dados de acuerdo a las gréficas de la Tabla 3:

Orden 0 Orden 1 Orden 2
1X 0 T T : . 8 -
[A] 1/[A X
2 4 6 t(h) 8 . ] /[ ] s
0,8 -0,5 -
x 6
06 | Bl 51
X N X
04 1 41,5 4 X
3 7 1/[A]=1,04+0,97t
02 X 2 X 21 x
X 1 X
t(h) In[A] t(h)
0 1 2,5 - 0 1
0 2 4 6 8 0 2 4 6 8

e Claramente se observa que la grafica [A] frente a t no es una recta, luego se descarta orden 0.

e Lagrafica de In[A] frente a t tampoco es una recta, luego se descarta orden 1.

e Sin embargo, la grafica 1/[A] frente a t es una recta, por lo que se concluye que el orden
cinético es 2. Ajustando una recta a los datos de la grafica se calcula el valor de la constante
especifica, que resulta k = 0,97 mol™-L-h™ (pendiente de la recta ajustada).

4.1.2

Método algebraico.

El método algebraico o método de tanteo, consiste simplemente en probar si los datos

experimentales medidos en el laboratorio son consistentes con alguna de las leyes de velocidad

integradas de la Tabla 2. Se recomienda proceder en orden de dificultad creciente, de 0 a 2, y se

para en cuanto se encuentra un orden cuya ley integrada es capaz de describir los datos

disponibles. En concreto, el procedimiento a seguir es el siguiente:

e Se empieza por suponer el orden cinético mas facil de comprobar numéricamente, que
es el orden cero. Utilizando los valores concentracion-tiempo disponibles y sustituyéndolos
en la ecuacion [A] = [A], — kt, se calcula varias veces el valor de la constante k, utilizando
para ello el méximo numero de valores experimentales posible. Si en todos los casos se
obtiene el mismo valor de k (dentro de los pequefios errores experimentales), y no existe una
tendencia claramente creciente o decreciente en los valores calculados de la constante k, se
concluye que la cinética es de orden cero. El valor de k serd la media de los valores
calculados. Si por el contrario k varia de forma clara empleando la ecuacion correspondiente

al orden 0, se prueba otro orden distinto.
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e A continuacion, se prueba si el orden cinético es uno. Para ello, se calculan los
logaritmos neperianos de las concentraciones y se sustituyen, con sus tiempos respectivos,
en la ecuacién In[A] = In[A], — kt, calculando k varias veces, como en el caso anterior. Si
se obtiene el mismo valor de k en todos los casos (aproximadamente), la cinética es de orden
uno; en caso contrario se probara otro orden.

e Por ultimo, se prueba el orden cinético dos. Para ello, se calculan los inversos de las
concentraciones y se introducen, con sus respectivos tiempos, en la ecuacion
1/[A] = 1/[A], + kt, para obtener valores de k. Si los valores obtenidos son
apreciablemente constantes se considerara que el orden cinético es 2; si tampoco se obtiene
un valor constante, solo puede concluirse que el orden cinético no es 2; si ademas no era 0 ni
1, la reaccion tendra un orden cinético superior a 2, fraccionario o de otro tipo no estudiado

aqui.

Ejemplo 2. Resolver el ejemplo 1, pero esta vez utilizando el método algebraico.

Solucion:

0) Se supone orden cinético cero y se calcula k a partir de la ecuacion [A] = [A], — kt, utilizando
los datos experimentales:

t (h) 0 1 3 7

[A] (mol-L" [1| 052 | 0,240,129

k (mol-L™*-h™") | - {0,480 | 0,253 | 0,124

Como los valores obtenidos de k son diferentes, se concluye que el orden cinético no es cero.

1) Se prueba con orden 1,y la ecuacion In[A] = In[A], — kt:

tthy |0 1 3 7
In[A] | 0| -0,654 | -1,427 | -2,048
k(™ | -| 0,654 | 0476 | 0,293

De nuevo, los valores de k obtenidos son diferentes y se concluye que el orden cinético no es uno.
2) Se prueba con orden 2y laecuacion 1/[A] = 1/[A], + kt:

t (h) 0 1 3 7
1U[A] 11,923 ]4,167 | 7,752
k (mol™-L-h™") | - | 0,923 | 1,056 | 0,965

Los valores de k obtenidos son muy similares, asi que se puede concluir que el orden cinético es dos

y la constante especifica de velocidad vale k = 0,981 mol™-L-h™ (promedio de los tres valores

calculados).
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4.1.3 Meétodo de la vida media.

Utilizando las diferentes expresiones obtenidas para la vida media, que se pueden
consultar en la Tabla 2, se tantea para ver cual de los tres drdenes cinéticos es capaz de
describir con mayor precision la vida media calculada a partir de los datos experimentales. Se
recuerda que:

e t;/, esproporcional a [A], para orden cinético cero
e t;/, esindependiente de [A], para orden cinético uno
e ty/, €sinversamente proporcional a [A], para orden cinético dos

Si los datos experimentales muestran valores en los que, casualmente, algunas
concentraciones son la mitad, la cuarta parte, la octava parte, etc., de otras concentraciones
dadas, podremos determinar, observando el tiempo transcurrido entre dichos puntos, si el orden
cinético de la reaccion es 0, 1 o 2. El orden cinético que resulta mas sencillo de determinar

segun este método es el orden 1. Veamos un ejemplo de como se utiliza este método:

Ejemplo 3. Una muestra de agua contaminada se oxida con O, a 25 °C. El porcentaje de materia
organica que se oxida en la muestra varia con el tiempo de la siguiente forma:

tiempo (dias) 1| 2| 3| 4| 5| 6| 7(10|20
Materia oxidada (%) | 21 | 37 | 50 | 60 | 68 | 75 | 80 | 90 | 99

Determinar el orden de reaccion y la constante especifica de velocidad.

Solucién. Los razonamientos y ecuaciones cinéticas se han hecho en base a la disminucién del
reactivo, luego hemos de reelaborar los datos para calcular el % de materia organica no oxidada que
sera 100 % oxidado:

tiempo (dias) O 1| 2| 3| 4| 5| 6| 7|10]|20
% no oxidado | 100 | 79 | 63 | 50| 40 | 32| 25| 20| 10| 1

Como puede verse con esas flechas, siempre que transcurren tres dias, la concentracion, sea cual sea
su valor, se reduce a la mitad. Esto supone t,,, = 3 dias, independientemente de la concentracion,

luego el orden cinético vale uno. Segln la Tabla 2 podemos deducir que:
_ In 2 _ 0,69

= 0,21 dias™?!

- tl/Z 3
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4.2 Meétodo de las velocidades iniciales.

Este método es més general que los expuestos anteriormente porque permite determinar
cualquier orden cinético, no sélo los citados hasta ahora, y es por ello el mas empleado en la
practica. Sin embargo, a veces es complicado determinar la velocidad al principio de la
reaccion, cuando ha transcurrido un tiempo finito pero breve. Se recuerda que, segin se
menciono en la seccidn referente a los conceptos bésicos, la definicion correcta de la velocidad
de reaccion se hace en funcién de la derivada, y no mediante incrementos. En la practica, la
determinacion de la velocidad inicial equivale a determinar la pendiente inicial de la curva de
concentracion frente a tiempo.

El método de la velocidad inicial se utiliza frecuentemente en combinacion con el
método del aislamiento, en el cual se realizan varias mediciones de la velocidad inicial de una
reaccion quimica variando unicamente la concentracion de uno de los reactivos y manteniendo
constantes las concentraciones del resto. A continuacion, se plantea una ley de velocidad
general que incluya las concentraciones todos los reactivos y en la cual sus respectivos 6rdenes
cinéticos son las incognitas a determinar. Si los experimentos se han realizado correctamente,
se pueden hacer operaciones sencillas con los datos de velocidad y es posible determinar
sucesivamente los érdenes cinéticos con respecto a todos los reactivos. Veamos cémo se utiliza

este método con un ejemplo.

Ejemplo 4. Supongase una reaccion A + B + C -> productos. Con los siguientes datos
experimentales, calcular el orden de la reaccion anterior respecto a A, B y C. Las concentraciones

estan en moles-litro™(M).

Experimento | [A]l, | [Blo | [Clo | vo (M-s™)
1 1 0,5 2 10
2 05 | 05 2 5
3 05 | 15 2 45
4 1 0,5 1 10

Solucioén. En general, la ley de velocidad tendra la forma:
v = k[A]*[B]#[C]"
y debera cumplirse también en el instante inicial, luego v, = k[A]," [B]OB [C],". Si se sustituyen

los datos de los cuatro experimentos en dicha expresion, se tienen las siguientes ecuaciones:
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10=4k -1%-0,58-2v  (el)
5=k -0,5%-0,5°-2v  (e2)
45 =k -0,5%-1,58-2v  (e3)
10=Fk -1%-058-1v  (e4)
que corresponden a un sistema de cuatro ecuaciones con cuatro incognitas (k, a, 8 y y). El sistema se
puede resolver de modo riguroso, pero es mas sencillo recurrir al tanteo. Por ejemplo, se podria
hacer lo siguiente:
e Si se divide la ecuacién (el) entre la (e2), queda 2 = 2%, de donde se deduce que @ = 1.
e Sise divide la ecuacion (e3) entre la (e2), se obtiene 9 = 3#, de donde se deduce que g = 2.
¢ Dividiendo la ecuacién (el) entre la (e4), se obtiene 1 = 27, de donde se deduce que y = 0.
e Se concluye que la reaccion tiene cinética de orden 1, 2 y 0 con respecto a A, B y C,
respectivamente, por tanto, el orden cinético global de la reaccion es 3.
e Se calcula k sustituyendo los valores encontrados en cualquiera de las ecuaciones (el-e4). Por
ejemplo, con (e1) se obtiene 10 = k - 1 - 0,52, de donde se deduce que k = 40 M~2 - s~ 1,
e Finalmente, se verifica que todos los datos experimentales estdn de acuerdo con nuestra

solucion.

5. INTRODUCCION A LA TEORIA DE LA VELOCIDAD DE LAS REACCIONES
QUIMICAS

A continuacion se introduciran las diferentes teorias que intentan explicar la cinética de
las reacciones quimicas. También se estudiara la dependencia de la velocidad de reaccion con
respecto a diferentes factores, con especial hincapié en el efecto de la temperatura. Como
norma general, se puede afirmar que un aumento de la temperatura incrementa la velocidad de
todas las reacciones. Las excepciones, que no se trataran, corresponden a reacciones complejas
en las que alguno de sus pasos intermedios se ve obstaculizado por ese aumento de

temperatura.
5.1 La teoria de colisiones (Arrhenius).

Supodngase la siguiente reaccién en fase gas:
A (4 + B gy — Productos
gue se supone transcurre en un solo paso, por lo que es elemental (méas adelante se introduciran
reacciones mas complejas que transcurren en varias etapas). Dado que para que las sustancias
Ay B reaccionen sus moléculas tienen que entrar en contacto, parece l6gico pensar que la

eficiencia y velocidad de una reaccion en fase gaseosa deberia estar directamente relacionada
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con la frecuencia de los choques o colisiones entre las moléculas. Estos choques serian los
responsables de romper los enlaces de las moléculas reaccionantes, permitiendo nuevos
ordenamientos correspondientes a la formacién de los enlaces de las moléculas de los
productos.

La teoria cinético-molecular de gases, desarrollada en el siglo XIX, permitia calcular el
namero de colisiones en funcion de la temperatura y verificar la hipotesis citada. Ahi surgieron
dos graves dificultades:

e En condiciones normales (1 atm y 298 K) se producen alrededor de 10%” colisiones por
segundo en un volumen de gas de 1 ml. Con respecto a la cinética quimica, este nimero
resulta demasiado elevado ya que, si todos los choques entre reactivos condujeran a la
formacion de productos, las reacciones entre gases se completarian de forma casi
instantanea, lo cual estd muy lejos de la realidad.

e Un aumento de temperatura de diez grados hace subir un 1% aproximadamente el
namero de choques entre moléculas, mientras que en la practica se observa que la velocidad
de las reacciones aumenta mucho mas (a menudo se duplica o crece mas del 100%).

En 1889 Arrhenius solucion6 estas dos dificultades introduciendo el concepto de
choque eficaz como aquel en el que las particulas poseen una energia cinética mayor o igual
que un cierto valor umbral. Cuando las moléculas que chocan tienen una energia cinética
menor gque ese umbral, el choque es meramente elastico y las moléculas rebotan sin reaccionar.
En cambio, si la energia es superior al umbral, se produce la reaccion. Arrhenius denomind
energia de activacion (E,) a ese valor umbral.

En la Figura 1 se representa la distribucion de la suma de energias cinéticas de dos
moléculas de un gas que colisionan a dos temperaturas diferentes, de acuerdo con la teoria
cinética. Se observa que, al aumentar la temperatura, cambia la forma de la distribucién y
aumenta la fraccion de colisiones con una energia mayor a la energia de activacion, que se
puede calcular como la integral de la funcion de distribucion entre E, y oo (area sombreada en
la Figura 1). Asi, cuando la temperatura aumenta en unos diez grados, a pesar de que no
aumenta mucho el numero total de choques (de 1 a 3%), si que es factible que se duplique o
mas la fraccion de choques eficaces, aumentando la velocidad de la reaccién de forma

espectacular.

QUIMICA 1 - 18- CINETICA QUIMICA



ética

Fraccién de
moléculas que
chocan eficazmente

gia cin

N2 de choques con una cierta
energi

Ea Energia cinética

Figural Distribucion de Maxwell-Boltzmann de energias cinéticas de las moléculas de un
gas que colisionan a dos temperaturas diferentes T; < T,. El &rea sombreada muestra la

proporcion de choques con una energia cinética mayor que la energia de activacion.

La teoria cinética de gases permite calcular la fraccion de colisiones con energia
superior a E,. Esto es, se puede derivar de forma tedrica la ecuacion de Arrhenius, que habia
sido determinada previamente de forma experimental por el cientifico sueco. Dicha ecuacion
expresa la dependencia de la velocidad de reaccion, a través de la constante de velocidad k, con
la temperatura. Tiene la siguiente forma:

k = Ae~Ea/RT (6)
donde k es la constante especifica de velocidad, A se denomina factor de frecuencia o factor
pre-exponencial (relacionado con el nimero total de colisiones), E, es la energia de activacion,
R la constante de los gases y T es la temperatura absoluta. Manipulando la ecuacion (6) se
puede obtener otra expresion que resulta muy atil en la practica. Particularizando dicha

ecuacion para dos temperaturas T, y T, y tomando logaritmos neperianos se obtiene:

E
Ink, =In4 — —

RT,
Ink, =InA — —
nk, n RT,
Finalmente, restando y agrupando términos queda:
k —-E, /1 1
Int_ e (— _ —) )
k, R \T, T,

Esta ecuacién permite calcular los valores de k,, k,, E;, T; 0 T,, Si son conocidos
cuatro de ellos. Si se conocen valores de k a varias temperaturas, resulta mas adecuado emplear

un método grafico, en el cual se representa In k frente a 1/T y se ajustan los datos a una recta
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mediante regresion lineal (ver Figura 2). La linea recta obtenida permite el célculo de la energia

de activacion, asi como detectar cualquier posible valor experimental erroneo.

Ink

yT

Figura2  Datos experimentales de In k frente a 1/T y ajuste lineal que permite determinar

la Energia de activacion de la reaccién a partir de la pendiente.

Ejemplo 5. La descomposicion del perdxido de hidrégeno en agua y oxigeno tiene una constante
especifica de velocidad de 1,30-10™ min™ a 20 °C y de 4,80-10“* min™ a 40 °C. Calcular: a) orden de
reaccion y energia de activacion en kJ/mol, b) tiempo en minutos que tarda en reducirse en un 10%
la concentracién de peréxido a cada una de las temperaturas y c) velocidad de descomposicion de
una disolucién 1 M de peréxido de hidrogeno, en el momento de prepararla y 100 horas después, a
40 °C.

Solucion. a) Segun las unidades de la constante especifica de reaccion, esta debe ser de orden
cinético uno. Calculamos la energia de activacion mediante la ecuacion de Arrhenius, ec. (7), con
k; =1,30-10"*min™!, k, =4,80-10"*min~!, T, =20+273=293K y T, = 40 + 273 =
313 K. Depejando E, tenemos:

R'Tl'Tz'ln(I]z_i)_8,31'293'313-1n(@)

_ 1,30
T,—T, 313 — 293

b) La concentracion de peréxido seria 0,9 veces la concentracion inicial. Sustituyendo en la ley

E, =

= 49,7 k] /mol

integrada de orden 1 (ver Tabla 2) tenemos 0,9[A], = [Alpe~*¢, luego el tiempo necesario sera
t=-—1n0,9/k. A20°C tardat = 810,5 miny a 40 °C tarda t = 219,5 min.

c) La ecuacion de velocidad es v = k[H,0,], con k la constante de velocidad a 40 °C. En el instante
inicial, [H,0,] = 1M, luego v, =4,80-10" mol-L™*-min™. Tras 100 h = 6000 min, la concentracion
serd [A] = 1-e~+80107%6000 — g 056\, y la velocidad serd vy5, = 4,80 - 10*- 0,056 = 2,69 -

1075 mol-L min™.

QUIMICA 1 -20 - CINETICA QUIMICA



La ecuacion de Arrhenius no permitia una concordancia perfecta entre los calculos
tedricos y las observaciones experimentales en todas las reacciones conocidas. Para arreglarlo
se desglosé el factor de frecuencia A en el producto pZ, donde Z se referia al nimero de
colisiones entre moléculas por unidad de tiempo y p, el llamado factor estérico, siempre menor
o mucho menor que la unidad, tomaba en consideracion que las moléculas que colisionan no
solo deben tener una energia suficiente sino también una orientacion adecuada en el momento
del choque. Por ejemplo, las moléculas I-1 y H-H reaccionaran para dar 2 HI solo cuando
choquen con la orientacion adecuada (Figura 3(a)). Sin embargo, dos a&tomos de H daran H,
cuando choquen casi en cualquier orientacion espacial, por lo que su factor estérico p sera

mayor, mas proximo a la unidad, en este caso (Figura 3(b)).

(@) 8 % % (b) .
I, + H, —— 2HI ﬂ

oy @ @
Sgmetn s (09 @ ﬂx@

()
0@ Orlentacmn 8
0 Mo adecuada ™

Figura3  Efecto de la orientacion de las moléculas en el momento del choque (factor

Colision

estérico) en la eficiencia de cara a la reaccién quimica.

La teoria de las colisiones descrita explicaba muy bien el transcurso de las reacciones
sencillas de orden cinético y molecularidad (concepto que se tratara mas adelante) dos; para las
reacciones de orden y molecularidad uno fue necesario aceptar que en colisiones previas con
otras moléculas o con las paredes del recipiente, una molécula concreta almacenaba tanta
energia cinética-vibracional que uno, o mas enlaces, se rompian generando los productos. Un
orden cinético cero es ajeno a procesos elementales.

La teoria de colisiones falla a menudo para las reacciones en disolucién. Los humerosos
choques con las moléculas del disolvente dificultan la aproximacién de las moléculas de los
reactivos para chocar entre si. Pero una vez cerca, las moléculas de disolvente producen un
efecto jaula que dificulta que los reactivos se alejen. De esta forma se ayuda a la reaccion, ya

gue se permiten mas choques que si las moléculas rebotasen y se alejasen libremente.
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5.2 Teoria de las velocidades absolutas.

En 1935 el norteamericano Eyring publicé su teoria de las velocidades absolutas. Esta
teoria explica el transcurso de una reaccion del modo siguiente, que se muestra de forma
esquematica en la Figura 4:

e Los reactivos A y B parten del estado inicial, que es cuando se produce la colision entre
moléculas.

e Las moléculas se distorsionan y aumentan su energia de forma abrupta hasta alcanzar
una energia méaxima (de forma estricta, habria que hablar de un méximo de energia libre de
Gibbs, es decir, un méaximo de entalpia H y un minimo de entropia S, por requerirse un
aumento de orden). En ese punto se dice que se ha formado el complejo activado o estado de
transicion. Si las moléculas que colisionan no tienen suficiente energia para alcanzar el
estado de transicion, el choque es ineficaz.

e Una vez alcanzado el estado de transicidn, se puede reducir de nuevo la energia

retornando hacia los reactivos o evolucionando hacia los productos (estado final).

A AB# A AB*

Energia
Energia

Energia

A+B Productos

Productos

»
»

Coordenada de la Reaccién Coordenada de la Reaccién

v

Figura4  Perfil de energia de la reaccion elemental A + B —— Productos. La energia
varia a medida que avanza la reaccion. En la figura se muestran dos ejemplos: una reaccion

exotérmica (izquierda) y otra endotérmica (derecha).

El complejo activado, de vida fugaz, con enlaces de reactivos a medio romper y de
productos a medio formar, se encuentra en equilibrio con los reactivos, e incluso con los
productos si la reaccién es reversible. En el diagrama de la Figura 4, esto se traduciria
esquematicamente en:

A + B ——— AB?* ——= Productos
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La subida para formar el complejo activado es diferente segin ocurra desde el estado
inicial o desde el estado final; la bajada, en cambio, es facil y siempre igual de rdpida, segun
propuso Eyring.

Como coordenada de la reaccion, representada en los ejes de abscisas de la Figura 4, se
pueden tomar las longitudes de enlace en los reactivos, complejo activado y/o productos. En la
préctica, esta coordenada es sinbnimo de avance o transcurso de la reaccion.

Para aclarar las diferencias entre Cinética Quimica y Termodinadmica (que se estudia en
otro tema) se puede tomar el ejemplo del papel, la gasolina, el butano, la madera o cualquier
otro combustible. De acuerdo con la Termodinamica, estos reactivos tienen a reaccionar
espontaneamente con el oxigeno del aire, dado que sus combustiones transcurren con AG < 0.
En la préctica, dicha combustion no ocurre debido a la barrera cinética, la energia de activacion
E,, que se opone al comienzo de la reaccion, lo cual permite disponer y almacenar estos
materiales sin que ardan espontdneamente. La combustion no comienza hasta que no se
suministra esa energia necesaria mediante calor, una chispa, una cerilla encendida, etc. Una vez
iniciada la reaccidn, su caracter fuertemente exotérmico hace innecesario cualquier aporte de

energia adicional y la combustion se automantiene.
6. MECANISMOS DE REACCION

Se denomina reaccion elemental a aquella que transcurre en un Unico paso o etapa, y
reaccion compleja a la que requiere dos 0 mas pasos o etapas.

La molecularidad se define como el nimero de moléculas de reactivos que participan o
chocan en una reaccién elemental. El valor mas comdn de molecularidad es 2. Rara vez es 3 (es
muy improbable un encuentro simultaneo en el mismo punto del espacio de tres moléculas con
la energia adecuada) y, por extrapolacion, se aceptan también los valores 1 o cero, aunque no
suponen choques reales entre moléculas.

En una reaccion elemental coinciden los valores de molecularidad, orden cinetico y los
coeficientes estequiométricos. En las reacciones complejas no tiene sentido hablar de
molecularidad; si acaso, podria hablarse de la molecularidad de cada paso o etapa elemental.

Un mecanismo de reaccion es una descripcion detallada del transcurso de una reaccion
desde los reactivos iniciales hasta los productos finales. EI mecanismo de una reaccion solo se
puede formular como hipoétesis a partir de mediciones experimentales de la cinética quimica de
dicha reaccién, haciendo suposiciones o conjeturas fundadas sobre cuéles son los pasos

intermedios. Dichos pasos intermedios deben verificarse experimentalmente para que un
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mecanismo de reaccién pueda ser dado por bueno. Del mismo modo, un nuevo descubrimiento
experimental puede llevar a descartar un mecanismo de reaccion propuesto con anterioridad y
que sea necesario idear otro distinto. Es decir, nunca existe la certeza absoluta del acierto al
proponer un mecanismo.

La velocidad global de una reaccién compleja es igual a la velocidad de la etapa méas
lenta (o etapa determinante), que actia como auténtico “cuello de botella” del mecanismo de
reaccion. Puede ser la primera etapa, la Gltima, o puede que ocupe otro lugar en el mecanismo
de reaccion.

En una reaccién compleja hay tantos estados de transicion como etapas, pero surgen
como novedad los intermedios de reaccion. Se trata de especies inestables, de elevado
contenido energético, pero de existencia no tan efimera como la de los estados de transicion, y
por tanto observables en el laboratorio. Dentro de un mecanismo hay tantos intermedios de
reaccion como etapas menos una. En la siguiente figura se muestran los perfiles de energia de
una reaccion elemental (Figura 5a) y otra en dos etapas (Figura 5b), siendo la 12 etapa mas

lenta, por tener mayor energia de activacion (seria la etapa determinante de dicho mecanismo).

»

»
+*
»
»

o @ o i (b)

w0 B #,

[} (]

c c

w w

|
R R
P P
Coordenada de la reaccion Coordenada de la reaccion

Figura5  Perfiles de energia en una reaccién elemental (a) y en una reaccién con un
mecanismo de dos etapas (b). R=reactivos, P=productos, I=intermedio, #=estados de

transicion (o complejos activados).

Veamos dos ejemplos de las reacciones quimicas representadas en la Figura 5:
e Reaccion elemental en una etapa, Figura 5a (ejemplo de reaccion de sustitucion

nucleofila que se estudiara en Quimica Il):
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H H
V4
CH3C| + OH ——m CI .............. C e OH — . CI- + CH3OH
|
Reactivos H Productos

Complejo activado
e Mecanismo en dos etapas, Figura 5b (obsérvese como, con otro reactivo diferente, la

sustitucion nucleofila tiene un mecanismo distinto):

CH, CH, # CH,

I ) |
CH,-C - Cl _lenta _ CH, - C - Cl = CH,-C* +cCI
|

CH, \ CH, CH, \
Intermedio
Reactivos Productos

CH, CH, #, CH,

I rapida ! !
CH,-C* + OH ——— CH, - C oo OH — CH;-C-OH
| | |

CH, CH, CH,
Intermedio

El mismo tipo de cinética puede ser exhibido por reacciones en una o en mas etapas.
Dicho de otro modo, solo con conocimiento de la cinética no se puede saber si una reaccion es
sencilla o compleja. Por otro lado, si el orden cinético es fraccionario, negativo o imposible de
determinar, entonces si que se puede asegurar que la reaccion es compleja. Sin embargo, un
orden cinético sencillo (0, 1, 2 o0 3) no permite deducir a priori si la reaccién es un proceso
elemental en una etapa o uno complejo en varias.

El mecanismo de una reaccion donde figuren 3 0 mas especies reaccionantes nunca

puede ser en un Unico paso por la escasa probabilidad de choques entre tres moléculas.
6.1 Reacciones en cadena.

Se denomina reaccion en cadena aquella en cuyo mecanismo se repiten muchas etapas.
Hay tres clases de etapas muy importantes: en la etapa de iniciacion se genera el intermedio,
gue comienza una secuencia de reacciones que se repiten, que constituyen la etapa de
propagacion, en las que el intermedio no se consume. Esta secuencia solo termina cuando el
intermedio se consume en la etapa de terminaciéon. Lo mas frecuente es que los intermedios
sean radicales libres, especies con al menos un electron impar que, al desarrollarse el

mecanismo, aumentan en nimero, permanecen constantes o disminuyen segun la etapa que

QUIMICA 1 -25- CINETICA QUIMICA



tenga lugar. Un buen ejemplo de reaccion en cadena es la reaccion del cloro con el metano en

presencia de luz:

Etapa Reaccion elemental
Iniciacion cl, M 2Cl - (enlace facil de romper)

Cl - +CH4_ _— HCl + CH3 "
Propagacion
CH3 -+ Clz _— CH3C1 + Cl .

Cl- +Cl-— Cl,
Terminacion Cl- + CH; - — CH;3Cl

\CH, - + CHy - — CH,— CH,

La luz no es capaz de romper enlaces C—H, més fuertes que los enlaces CI-CI; para
romper este ultimo enlace basta con luz visible, aunque la ultravioleta es mas eficaz.

La cantidad de radicales libres presente es siempre pequefia comparada con el resto de
moléculas. Por eso, las etapas de propagacion se repiten muchisimas veces antes de que ocurran
las etapas de terminacion.

De una cadena como la del ejemplo anterior se dice que es lineal, ya que el nimero de
radicales presentes en el sistema es siempre pequefio. Un tipo importante de reaccion en cadena
son las reacciones explosivas, que son reacciones que transcurren a una velocidad creciente sin
poder ser detenidas hasta que se consuman todos los reactivos. Una reaccion explosiva puede
ser esencialmente de dos tipos:

e Explosion térmica: se trata normalmente de una reaccion en cadena lineal y fuertemente
exotérmica, como por ejemplo Cl, + H,. Si el calor liberado por la reaccion no puede
desprenderse con la suficiente rapidez, la temperatura de la mezcla de reaccion se eleva y la
velocidad de reaccion aumenta sin control dando lugar a una explosion.

e Explosion por mecanismo de cadena ramificada: en estos mecanismos existen etapas,
denominadas de ramificacion, en las que el numero de radicales libres crece en progresion
geométrica, haciendo que la reaccion se vuelva rapidamente explosiva. Un ejemplo de este
tipo de explosion se puede dar en las mezclas oxigeno-hidrogeno, cuyo mecanismo de
reaccion es el siguiente:

Etapa Reaccion elemental

Iniciacion H, + 0, —— HO, - +H-
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HOZ - +H2 E— HO " +H20
Propagacion
HO-+H, — H - +H,0

H-+0, ———0-+HO-

Ramificacién
O:-+H,——H:-+HO-
metal
o H-+H-———H,
Terminacién

metal
0-+0 - —————0,

La fisién del U-235 o del Pu-239 en una bomba atdmica también son reacciones en

cadena aceleradas por la liberacion de neutrones en progresion geométrica.
7. CATALISIS

Un catalizador es una sustancia que aumenta la velocidad de una reaccidn sin sufrir un
cambio quimico permanente al final de la misma. Por ello, no aparece en la ecuacion quimica
global, sino que se suele indicar sobre la flecha de reaccién. Al no sufrir transformacion alguna
(en teoria), se puede recuperar para su reutilizacion.

Desde el punto de vista cinético, el catalizador actta proporcionando un mecanismo de
reaccion alternativo. Las etapas de este mecanismo alternativo tienen una energia de activacion
menor que las de la reaccion original, y por lo tanto se desarrollan mas rapidamente. Por
ejemplo, en la reaccion: 2HI —— H, + I, sin catalizador la energia de activacion es 183

kJ/mol, con catalizador de oro es 105 kJ/mol, y con catalizador de platino es 58 kJ/mol.

»
»

Energia
\

Reactivos

Productos

»
»

Coordenada de la Reaccién

Figura6  Perfiles de energia en una reaccion quimica (linea discontinua) y de la misma

reaccion catalizada (linea continua).
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El catalizador afecta por igual a la reaccion directa y a la inversa y, por ello, no desplaza
la posicion de equilibrio de la reaccién: simplemente permite alcanzarlo en un tiempo menor.
La Figura 6 muestra un esquema simple de una reaccion catalitica, donde se observa que la

energia de activacion de la reaccion catalizada es mucho menor que la de la reaccion sin

catalizar.

Ejemplo 6. Para un determinado proceso quimico la energia de activacion vale 67000 J/mol a 298
K. Si a esta temperatura se lleva a cabo en presencia de un catalizador, la energia de activacion pasa
a ser 49893 J/mol. Calcular cuénto habrd aumentado la velocidad de la reaccion.

Solucion. Lo que habra variado es k; utilizando dos veces la ecuacion de Arrhenius, con y sin

catalizador, se tiene:
67000 48893
k = Ae 831298 koqe = Ae 831298
Dividiendo la secunda constante entre la primera se obtiene lo que habra aumentado la velocidad:

k 17107
cat _ 831298 = 1000

Segun la fase en la que se encuentren el catalizador y las sustancias que reaccionan, la
catélisis puede ser:
e Homogénea. El catalizador estd en la misma fase que los reactivos. Un ejemplo es la
reaccion de descomposicion del peréxido de hidrogeno: 2H,0, —— H,0 + 0,. Cuando la
reaccion tiene lugar en presencia de yoduro, que actia como catalizador, la ley de velocidad
es v = k[H,0,][I7], y se justifica por el mecanismo:
H,0, + 17 —— H,0+ 10~ (lento)
10~ + H,0, —— I~ + H,0 + 0, (répido)
e Heterogénea. El catalizador esta en otra fase distinta a la de los reactivos, normalmente
en forma de sélido. En la Figura 7 se muestra un esquema sencillo del desarrollo de la

reaccion A, + B, —— 2AB, catalizada en la superficie de un sélido:

Centro <>
activo
~a

CATALIZADOR CATALIZADOR CATALIZADOR
Figura7  Reaccién catalizada en la superficie de un sélido.
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Los centros activos son los puntos de la superficie del catalizador donde se combinan
los reactivos por debilitamiento de enlaces. Suelen ser sitios con defectos de sélido donde se
adsorben uno o mas reactivos. La adsorcion puede ser de dos formas:

e  Fisisorcion: Adsorcion debida sobre todo a fuerzas de Van der Waals.
e Quimisorcion: Adsorcion debida a interacciones mas fuertes (enlace covalente).

No debe confundirse adsorcion (fendmeno superficial) con absorcién (penetra un gas o
un liquido en un solido).

La sintesis del amoniaco es un ejemplo de catélisis heterogénea en la que las moléculas
gaseosas de nitrogeno e hidrogeno son adsorbidas en la superficie del catalizador sélido,
produciéndose las moléculas de amoniaco a traves de diferentes estados intermedios como se
muestra en la Figura 8. La velocidad con que son adsorbidas las moléculas de nitrégeno es lo

que determina la velocidad de reaccién y es independiente de las concentraciones.

H,

H, H H H> H n
AYUUREA W SN
/
= I = I
N NH
H H
\ NH;
:> NH, :>
NH, NH;

Figura8  Reaccion de sintesis del amoniaco catalizada en la superficie de un sélido.

Una caracteristica destacada de los catalizadores es que suelen ser muy especificos. Asi,
las reacciones:

I: 4NHz(9) + 302(9) > 2Nz (g) +6H0(9)

I: 4NH;3(g) + 502(9) > 4NO(g) +6H20 (9)
compiten, de forma que al oxidar el amoniaco con oxigeno para obtener 6xido nitrico (y a partir
del &cido nitrico), se obtienen trazas de N,. Con una aleacion de Pt (99%) y Rh (1%) como
catalizador, la velocidad de 1l se ve tan incrementada que casi excluye la anterior.

Los inhibidores o catalizadores negativos actlan normalmente envenenando un
catalizador, por ocupacion de sus centros activos e interrumpiendo asi su accion. Los

inhibidores también pueden romper una reaccion en cadena o actuar de otras maneras. No debe
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entenderse que el inhibidor propone sin méas un mecanismo mas lento para la reaccién, porque
en ese caso no se seguiria esa via. Lo que ocurre es que el inhibidor impide un mecanismo méas
rapido, por lo que la reaccion tiene que seguir otro mas lento.

Como ejemplo de catélisis, dada su importancia, y con objeto de apreciar la complejidad
del fendmeno, se comentan algunas cuestiones sobre el convertidor catalitico usado en los
automaviles para disminuir su contribucion a la contaminacion ambiental. En los tubos de
escape de los automoviles se incluyen hoy en dia catalizadores para reducir la emision de CO,
oxidos de nitrogeno (representados por NOy, donde x=1 o 2) e hidrocarburos (CxHy) no
guemados, que se obtienen acompafiando a CO, y H,O, y que se vierten a la atmosfera,
contaminandola, dado que el CO es toxico y los compuestos NO, y CyHy participan en la
formacion del “smog” fotoquimico.

Estos convertidores cataliticos, que facilitan la oxidacion, se envenenan con plomo. Por
eso interesa eliminar el plomo en las gasolinas (aparte de que también es contaminante), donde
se encuentra como plomo tetraetilo, Pb(C,Hs)s, un aditivo de las gasolinas que mejora su
combustion en el motor.

El convertidor catalitico que se usa en automdviles debe desempefiar, esencialmente,
dos funciones:

e Oxidacion: CO, C4Hy + Oxigeno —— CO, y H,O
e Reduccién de los 6xidos de nitrogeno: NO,NO,—— N,

Estas dos funciones requieren catalizadores distintos. Ademas, los catalizadores deben
ser eficaces en un amplio margen de temperaturas, ser resistentes frente al envenenamiento por
ciertos componentes de los gases de emisidn, soportar las turbulencias de los gases de escape y
choques mecénicos, entre otras cuestiones. Suelen estar formados por 6xidos de metales de
transicion y metales nobles como el platino, soportados sobre una hoja metalica delgada en
zigzag para favorecer el paso de los gases de escape y aumentar el area superficial, facilitando
el contacto.

La biologia muestra otro importante ejemplo de reaccion catalitica. La mayoria de las
reacciones que ocurren en los seres vivos estan catalizadas por los catalizadores bioldgicos
denominados enzimas, que son proteinas de alto peso molecular. Las enzimas aumentan la
velocidad de las reacciones bioquimicas por factores que van de 10° a 10%, y presentan un
caracter muy especifico en su accion. La molécula sobre la que actla la enzima se denomina
sustrato. El sustrato se une a la enzima en un centro activo de esta, formando el complejo
enzima-sustrato. La catalisis enzimatica es homogénea dado que tanto el sustrato como la

enzima estan en disolucién acuosa.
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Muchas reacciones enzimaticas transcurren a temperaturas proximas a 37 °C
(temperatura del cuerpo). Si la temperatura aumenta por encima de ese valor, la estructura de la

enzima cambia, alterando las posiciones activas y perdiendo asi la actividad enzimatica.
8. PROBLEMAS RESUELTOS

1. Sealareaccion 2 A + B ——— Productos. Calcular:
a) El orden de la reaccion con respecto a A 'y B, asi como el orden cinético global.

b) Laley de velocidad y el valor de la constante especifica de velocidad.

DATOS:

Velocidad inicial (M-s™): 0,030 0,059 0,060 0,089 0,090
[A], (moles/I): 01 02 02 03 03
[B], (moles/l): 02 02 03 05 03

Solucioén:

La comparacion de la 12 con la 22 experiencia, permite observar que la velocidad es
proporcional a [A] pues al duplicar ésta lo hace aquélla, dentro del error experimental: 0,059 ~
2 x 0,030. Comparar 22 con 32 0 42 con 52 permite ver que la velocidad no depende de [B], o si
se prefiere que el orden cinético en B es cero. Hay que considerar, una vez mas, como pequefio
error experimental que 0,059 ~ 0,060 y que 0,089 ~ 0,090. M&s comparaciones no aportan ya
nada nuevo sino que confirman lo expuesto.

orden cinético global: 1 +0=1

v=k [AI'B]’ =k [A]

k = v/[A] v, por ejemplo, k = 0,030/0,1 =0,3s™

2. Discutir razonadamente la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) En un proceso elemental A ——— B en el que la vida media de A es de 1,5 horas, la
concentracion de B se duplica cada 1,5 horas.
b) La concentracion de una sustancia se reduce cada dia en un 10% de su valor al inicio de
ese dia, luego su desaparicion sigue una cinética de orden cero.

Solucion:
a) Falso. Basta este ejemplo numérico:
Tiempo 0 15 3 4,5
[A] A A2 Al4  A/8 (A + B =constante)
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[B] 0 A2 3Al4 TAI8
b) Falso. Veamos un ejemplo ficticio:

DIA 0 1 2 3 4 L
[A] A 09A 0,81A 0,729A 0,656A ...
el orden cero (velocidad constante) requeriria:

A 0,9A 0,8A 0,7A 0,6A etc

Un reactivo en concentracion 1,0 M se descompone a tal velocidad que al cabo de una hora
su concentracion es 0,5 M. Calcular el tiempo necesario para pasar de 0,5 a 0,125 M, y el

valor de la constante especifica de velocidad si el orden cinético fuese 0, 1 o0 2.

Solucion:

9.

Hagamos los tres casos en paralelo:

Orden 0 Orden 1 Orden 2
T 1 1
Co C kot |n&:klt E_Ezkzt
1-0,5=k,.1 C 0
_ 1 1 1 _}=k .
k,=0,5Mh |nﬁ=kl.l Ll
— -1 -1
———————— k,=069h™ k,=1M"h
0,5_0,125:0'51‘_ ________ L . )
0,5 = =
0,375 In—— =0,69t 0125 0,5
t=W:O,75horas 125 A
| t=2horas t=6horas

PROBLEMAS PROPUESTOS

1. Sea un proceso elemental bimolecular A + B ——— C. Cuando se parte de
concentraciones iguales de A y B, se consigue una transformacion del 25% en 10
minutos.

a) ¢Cuéanto tiempo es necesario para que la transformacion sea del 90%?

b) Con los datos del problema, ¢se podria establecer el mecanismo de la reaccion?

2. La reaccion de descomposicién a 27 °C del dietiléter para dar etano, monoxido de

carbono y metano presenta una energia de activacion de 224 kJ/mol en ausencia de
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catalizador. Con vapor de yodo como catalizador la velocidad aumenta 102 veces. Estimar

la energia de activacion del proceso catalizado.

3. Para la reaccion 2 NO + 2 H, — N, + 2 H,0 se obtuvieron los siguientes datos a
1100 K:

[NO], M [H2], M Velocidad (mol/L-s)
5-10° 2,510° 3-10°
15-10° 2,510° 9-10°
15-10° 10-10° 3,610

Se pide:
a) El orden con respecto al NO, al Hy, y el orden total.
b) La ley de velocidad.
c) La constante de velocidad.

4. Calcular el tiempo necesario para que se complete la mitad de una reaccion de
neutralizacion de un acido fuerte con una base fuerte, si el acido y la base tienen la misma

concentracién, 0,03 N, y la constante de velocidad vale 3,2-:10* litros-mol™s™.

5. La especie B, se descompone segun el proceso: B, (g) — 2 B (g). En un experimento
a 300 °C se coloca B; en un recipiente vacio y la presion del recipiente varia de la forma:

t (min) 0 10 |20 |60
P (mmHg) | 200 | 211 | 220 | 259

Determinar el orden y la constante de velocidad. Cuando el experimento se repite en las

mismas condiciones iniciales pero a 320 °C, la presion tras diez minutos de reaccion es 300
mmHg. Calcular la energia de activacion de este proceso entre 300 y 320 °C. Datos: R =
8,3 J/mol-K
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1. INTRODUCCION Y OBJETIVOS

Cuando alguien se plantea llevar a la préactica una reaccion quimica, surgen
inmediatamente algunas cuestiones basicas y fundamentales. Una de las primeras se refiere
a la energia puesta en juego en el proceso; se trata de obtener respuestas a preguntas
como:

e ;Cuanta energia ha de aportarse para realizar ese proceso a una temperatura dada?

e O bien, ¢cuénta energia podemos extraer de ese proceso?

Otra cuestion fundamental es la espontaneidad del proceso, que determina la posibilidad

de realizacion del mismo. Las preguntas serian en este caso:

e ;Puede realizarse el proceso (es espontaneo) en las condiciones de temperatura y
presiones 0 concentraciones previstas?

e ;Qué condiciones han de elegirse para que sea espontaneo el proceso?

La Termodinamica es una ciencia que se basa en dos o tres principios fundamentales,
simples y experimentales (no se deducen sino que se comprueban continuamente en la
practica; esto es importante, puesto que significa que las conclusiones de la
Termodindmica son independientes de las concepciones vigentes en cada momento sobre
la estructura de la materia). A partir de esos principios basicos la Termodinamica aporta
informacidn que permite resolver las cuestiones planteadas arriba, cuestiones que definen

los objetivos del tema.

OBJETIVOS:
¢ Aprender a calcular los cambios de energia que corresponden a las reacciones
guimicas.
¢ Relacion entalpia <> energia interna.
¢ Calculo de entalpias a diferentes temperaturas.
¢ Célculos de entropia y funcion de Gibbs.
¢ Aprender a determinar la espontaneidad de una reaccidn quimica en unas

condiciones dadas.
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La Termodindmica resulta también determinante en otra cuestion clave de la reaccion
quimica, la cuestion del equilibrio, que se abordara en el tema siguiente. Ambos temas, el
de equilibrio y el que nos ocupa, tienen un planteamiento eminentemente practico,
orientado a la resolucion de problemas de aplicacion de la Termodinamica en el campo de

la reaccion quimica.

2. CONCEPTOS BASICOS Y DEFINICIONES

Sistema: parte del universo que estudiamos (por ejemplo, el interior del reactor quimico).
Entorno: resto del universo (exterior del reactor).
Un sistema puede ser:

Abierto: puede intercambiar masa y energia con el entorno.

Cerrado: so6lo puede intercambiar energia con el entorno.

Aislado: no puede intercambiar ni masa ni energia con el entorno.
Definir el estado de un sistema: dar un numero minimo de valores de propiedades
macroscopicas del sistema (como P, V, T, E, etc.) que nos permita reproducirlo con

exactitud.

Funcion o variable de estado: propiedad macroscopica del sistema cuyo valor depende

Unicamente del estado del sistema, no de su historia. Si F es una funcién de estado, en

cualquier transformacion del sistema entre dos estados diferentes 1y 2 se cumplirad que AF
tiene un valor Unico independiente del camino o del tipo de proceso seguido (AF = F, —
F1). Por ejemplo, supongamos que calentamos un mol de gas de T, a T,; T es funcion de
estado, ya que AT no depende de como realicemos el proceso. Sin embargo, el calor
necesario para esa transformacion depende de cémo se realice el proceso, serd mayor si el
gas realiza un trabajo sobre el entorno durante el proceso que si no lo realiza; podemos

decir que el calor no es funcion de estado.

Esta es una cuestion muy importante; el hecho de que una propiedad sea funcion de estado
incrementa enormemente la utilidad de los valores medidos experimentalmente para esa
propiedad, ya que servirdn para cualquier transformacion entre esos dos estados, sea cual
sea el proceso seguido para realizar la transformacion. Incluso permitird calcular
incrementos para transformaciones que no pueden realizarse en la practica. Por este motivo

en las bases de datos termodinamicos suelen tabularse funciones y variables de estado.
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Ecuacion de estado: ecuacion que relaciona funciones y/o variables de estado de un
sistema, y que permite describir su comportamiento. La mas conocida es la ecuacion de

estado de un gas ideal.

3. ENERGIA INTERNA. EL PRIMER PRINCIPIO

El primer principio de la Termodindmica aporta informacion para calcular los cambios de

energia que se producen en las reacciones

quimicas. A cada estado de un sistema, que Energia_interna: Suma de las energias

puede definirse mediante un conjunto de cinética y potencial del sistema, en todas sus

. . . formas.
variables y funciones de estado, se le asigna

un nivel relativo de energia interna (U). Energia cinética: La asociada al movimiento
de las particulas del sistema; en un sistema

_ ) con moléculas poliatomicas seria la suma de
La energia interna es una funcion de estado, las energias traslacional, rotacional y

de la que se manejan siempre valores vibracional.

relativos. No es posible conocer los valores Energia potencial: La que posee el sistema en

absolutos, pero esto no supone un problema funcion de la localizacion de sus particulas en
campos gravitatorios, magnéticos o eléctricos
(por ejemplo, el campo eléctrico creado por
valores de AU. los nlcleos positivos, o los campos creados
por unas moléculas sobre otras).

serio, dado que lo que nos interesa son los

Calor es la energia que fluye de un cuerpo
caliente a otro frio cuando ambos se sitdan en
contacto térmico. Trabajo es cualquier
Puede generalizarse para cualquier sistema transferencia de energia desde o hacia un
sistema en forma distinta del calor. Puede ser
mecanico, quimico, eléctrico.

El primer principio dice que la energia

interna del universo permanece constante.

aislado:

(AU)sistema aistado = 0 (1

Un sistema mas reducido, cerrado, puede variar U intercambiando calor (q) y/o trabajo
(w) con el entorno. Si se utiliza el convenio de signos recogido en la Figura 1, puede

enunciarse el primer principio para ese sistema segun la ecuacion (2.

Fig. 1. Convenio clasico de signos.
El calor cedido al entorno, que
reduce la energia del sistema, tiene
signo negativo. En cambio el
trabajo realizado sobre el entorno,
que también reduce la energia del
sistema, tiene signo positivo.
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AU =q-w 2

En cuanto al trabajo, consideraremos solo el relacionado con los cambios de volumen que
experimenta el sistema como consecuencia de procesos fisicos o quimicos. Este trabajo,
que podemos llamar de compresion-expansion (a veces se le llama trabajo mecanico),
puede expresarse como:
V2
w= [ Pdv
Vi1 (3

Nota importante: En muchos textos se emplea el convenio de signos opuesto, en cuanto al

trabajo, al aqui empleado. Es importante conocer el conveni/o, ya gue en ese caso se tendria
2

que: AU=q+w y w=—[PdV
Vi1

4. ENTALPIAY ENERGIA INTERNA (Qp Y O)

Uno de los objetivos del tema es saber cuanto calor se pone en juego en una reaccion
quimica cualquiera. EI hecho de que q no sea una funcién de estado supone un problema

importante; sin embargo, hay dos casos en los que ( es realmente una funcion de estado, y

se trata de los dos casos méas importantes en la préctica.

4.1. Procesos que se realizan a volumen constante

En este caso sucede que g=aqv y w=20 Por tanto,

Qv = AU I (4

Es decir, AU es el calor puesto en juego en un proceso a volumen constante, y en esas

condiciones el calor es funcion de estado. La importancia de este hecho radica en que los
calores de reaccion suelen medirse experimentalmente en calorimetros que funcionan a

volumen constante; esto es, experimentalmente suele determinarse AU.

4.2. Procesos que se realizan a presion constante
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En este caso, q=0p y w =PV, -PV;
AU=qg-w=q,-PV,+ PV, 5
qp = U2 + PV2 — (U1+ PV]_) (6

Definimos una nueva funcion, la entalpia (H)
H=U+ PQI (7

que es funcion de estado por ser una combinacién de funciones y variables de estado.

0o = AH 8

Asi, el calor puesto en juego en un proceso a presion constante, esto es AH, es también una
funcion de estado. Este resultado es importante porque una buena parte de las reacciones
quimicas se realizan en la practica a presion constante, como por ejemplo los procesos que
se realizan a presion atmosférica. Mas adelante apareceran algunas consecuencias de que H

y U sean funciones de estado.

5. CAPACIDAD CALORIFICA

Se necesita todavia recordar otro concepto para poder resolver las cuestiones de la
Termoquimica. La capacidad calorifica de una sustancia permite relacionar las
variaciones de temperatura con los cambios en el contenido de calor de esa sustancia.
El primer principio indica que cuando se suministra calor a cualquier sustancia,
supongamos que sin realizar trabajo mecanico ni reaccionar ni cambiar de fase, aumenta su
energia interna. En este caso, ese aumento se debe a un incremento del movimiento de las
particulas que forman esa sustancia, por lo que aumenta la energia cinética promedio y por
tanto la temperatura (la temperatura puede considerarse como una medida de la energia
cinética promedio de un sistema). Sin embargo, dos sustancias distintas experimentaran en
principio diferentes cambios de temperatura cuando se les suministre la misma cantidad de
calor, debido a que tienen distinta capacidad para almacenar calor en forma de energia

cinética, distinta capacidad calorifica.

La causa de la diferencia esta en la distinta naturaleza de las particulas (atomos, moléculas,
iones) y enlaces que forman la sustancia. Por ello cabe esperar que la capacidad calorifica

de una sustancia dependa del estado de la misma, esto es, dependa de la temperatura (C = f
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(T) ) y sea claramente diferente para los diferentes estados de agregacion de esa sustancia
(s6lido, liquido, gas). Dado que, como se ha visto mas arriba, el calor depende de como se
realice el proceso de suministro de calor, la capacidad calorifica depende también de ello.
Por ello suelen emplearse la capacidad calorifica a presion constante (Cp) y la capacidad
calorifica a volumen constante (Cv). Lo mismo sucede con el calor especifico (Cey, Cey).
La diferencia entre ambas magnitudes radica en las unidades (J/g - K para Ce y J/mol -K

para C, que es una magnitud molar).

Ahora es posible establecer la relacion entre gy AT

QpZAHZJHdeT (©

Qv = AU = JnCvdT (10

donde n es el nimero de moles.

Cuando el intervalo de temperaturas es pequefio, 0 en cualquier caso si no se conoce la
funcién C = f (T), se puede aproximar suponiendo C independiente de T. En tal caso
tenemos que:
gp =AH =nCp, AT =m Cep AT (11
gy=AU=nC, AT =m Ce, AT (12

donde m = masa
6. TERMOQUIMICA
Tras revisar los conceptos basicos, la cuestion que se plantea ahora es cémo averiguar el
calor puesto en juego en una reaccion o en un proceso fisicoquimico. Evidentemente,
existen dos posibilidades:
i. Llevar a cabo el proceso o reaccion y medir experimentalmente el calor
asociado.

ii. Buscar el valor en alguna base de datos termodinamicos.

Por supuesto, la primera posibilidad es mas lenta y costosa. EI método clasico de medida

emplea calorimetros como el de la figura 2.
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El reactor se situa dentro de un bafio (normalmente agua), en un recipiente aislado
térmicamente. El calor puesto en juego en la reaccién se traduce en una variacion de la
temperatura del bafio. Para calcular el calor de reaccion es preciso conocer la capacidad
calorifica equivalente del calorimetro, propia de cada equipo, que suele determinarse

mediante calibracién con una reacciéon bien conocida.

Es importante resefiar que en estas condiciones se mide AU (volumen constante). Para

calcular AH es necesario conocer la relacion existente entre esos valores:

AH eac = AUreac + PAVieqg (13

Conociendo los volimenes molares de reactivos y productos, podemos calcular AV eqc.

Ejemplo 1. Para fundir un mol de hielo a 0 °C y 1 atm se necesitan 1440 cal. Los volimenes molares del
hielo y del agua son 0,0196 y 0,0180 L a 0 °C. Calcular AH y AU para la fusién del agua a 0 °C.
Solucién:
Dado que el problema especifica que el valor que aparece corresponde al proceso a presion constante de 1
atm, podemos decir que AH° = 1440 cal/mol. Tenemos los volimenes molares, con lo que podemos calcular
la diferencia entre entalpia y energia, empleando la ecuacién (13.

PAV =1 (0,018 - 0,0196) = - 0,0016 atm I/mol
Podemos unificar las unidades recordando que R = 0,082 atm I/mol K = 2 cal/mol K
Esto es, PAV = - 0,039 cal/mol
Vemos que la diferencia es perfectamente despreciable frente a 1440. Podemos decir que, en este caso,
coinciden los valores de energia y entalpia. Este resultado se explica porque la variacién de volumen de
solidos y liquidos en reacciones quimicas es muy pequefia. No sucede lo mismo cuando varia el nimero de

moles de gas como consecuencia de la reaccion.
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En muchos casos no es necesario conocer los volimenes molares; cuando en la reaccion se
produce un cambio neto en el nimero de moles de gas (An # 0), las variaciones de
volumen de solidos y liquidos son despreciables frente a la variacion del volumen de los
gases. Si puede considerarse un comportamiento ideal de los gases, la variacion de

volumen puede expresarse como:

AV eac = (RT/P) An (14
En estos casos es aceptable emplear la ecuacion

Ejemplo 2. Cuando se quema 1,00 g de carbono (grafito) para producir mondxido de carbono (g), a25°Cy 1
atm, se desprenden 2200 cal. Calcular AH y AU.
Solucién:
En primer lugar, escribimos el proceso ajustado
C(s)+% 0, (9) - CO(9)

Igual que antes, podemos decir

AH = - 2200cal/g 12 g/mol = -26400cal/mol
Vemos que varia el nimero de moles de gas, An = %. Podemos despreciar la variacion de volumen del sélido (en
este caso desaparece el volumen de 12 g de grafito), y emplear la ecuacién (15.

AU =-26400 cal/mol — % 2 (cal/mol K) 298 (K) = -26697 cal/mol

En este caso la diferencia ya resulta significativa.

La segunda posibilidad, encontrar el valor en tablas, es a priori mas sencilla. Es necesario

saber qué valores pueden encontrarse en tablas, dado

que resulta imposible (e innecesario) tabular los calores Definiciones
de todas las reacciones en todas las condiciones AH°r. calor (a presion constante,
por tratarse de entalpia) puesto en
posibles. Sin embargo, a partir de algunos valores juego en la formacion de un mol de
sustancia a partir de sus elementos
tabulados pueden calcularse los calores de un gran constituyentes en estado estandar.
nimero de reacciones aprovechando que H y U son ESTADO ESTANDAR: forma mas
., , ) estable del elemento a 1 bar. No
funcion de estado. No dependen de como realicemos el obstante, por tradicion se sigue

utilizando ampliamente el anterior
estdndar, 1 atm. Depende de la
temperatura.  Normalmente  se
tabulan los datos a 25 °C.

proceso (ley de Hess).

Entre los valores mas interesantes de las tablas se i .
Nivel de referencia para la

encuentran las entalpias de formacion estandar de las entalpia: AH% = 0 para los
elementos puros en estado estandar
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sustancias (AH%). Dado que siempre es posible imaginar un camino de reaccion

consistente en a) descomponer los reactivos en sus elementos constituyentes y b) sintetizar

los productos de reaccidn a partir de esos elementos, podemos decir que:

AH® .= > AH%i— > AH; (16

productos reactivos

De esta manera se pueden calcular incluso las entalpias de reacciones que no pueden

realizarse en la practica.

Otra cuestion fundamental es conocer como varia la entalpia de una reaccion con la
presién y con la temperatura. Hay que tener en cuenta que normalmente se tabulan las
entalpias a P estandar (1 bar), y a una Unica T (la més frecuente es 25 °C). A menudo se
considera que la influencia de P es despreciable, pero no sucede lo mismo con la influencia
de T. El calor de una reaccion depende de T, ya que H y U de cada uno de los reactivos
y productos varian con T. Recordemos por ejemplo que la entalpia del vapor es mayor que
la del liquido de la misma sustancia, aunque se encuentren a la misma temperatura. Pero no
resulta dificil calcular el calor de reaccidon a una temperatura T, si ya se conoce a otra
temperatura T;. Supongamos que se desea calcular AH a T, (AH,) para la transformacién
de r moles de reactivo R a p moles de producto de reaccion P, y que ya se conoce AH a T
(AH;) para la misma reaccion. Es posible imaginar que se realiza el proceso por dos
caminos diferentes, segun el esquema siguiente, en el que se indican los calores puestos en

juego en cada etapa:

AH;
rR (Ty) > pP(Ty)
Q: 92
AH,
rR(T2) » pP(Ty)
La ley de Hess permite asegurar que:
AH, =g, + AH; + (17

1 es el calor puesto en juego para llevar r moles de R de T, a Ty, esto es:

T1

Qi= [ r(Cp)pdT

T2

T2
— [r(Cy)pdT (18
T1
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T2
0z = _[ P(Cp)pdT (19
T1

Por lo tanto:

T2
AH, = AHy + [(P(G)p —1(Co)e)dT (20
T1

Esta ecuacién se conoce como la ley de Kirchoff. Es importante recordar su origen, el
concepto de q; y qo. Si entre T; y T, aparecen cambios de fase de cualquiera de los
reactivos o productos de reaccion, las entalpias de cambio de fase correspondientes habran
de incluirse como sumandos en la ecuacién. Igualmente conviene recordar que en
ocasiones resulta aceptable utilizar una aproximacion de la ley de Kirchoff. Por ejemplo,
cuando el intervalo de temperaturas es pequefio, 0 cuando no se conocen las capacidades
calorificas, es aceptable considerar que las capacidades calorificas son independientes de
T.

7. SEGUNDO PRINCIPIO. ENTROPIA

A partir de aqui se pasa a considerar una cuestion completamente distinta: la cuestion de la
espontaneidad de un proceso, la segunda cuestion clave de la Termodinamica Quimica. El
primer principio no dice nada sobre la espontaneidad; un proceso endotérmico puede ser
perfectamente espontaneo (recuérdese por ejemplo la fusién del hielo). Asi pues, resulta

necesario otro principio, que sera el segundo.

El segundo principio de la Termodinamica se ha enunciado de muchas maneras, por
ejemplo diciendo que en todo proceso real espontaneo el desorden del universo aumenta,
esto es, el desorden del universo aumenta continuamente. Para medir ese desorden se
necesita una nueva funcion, la entropia S (la definicion exacta se vera en otra asignatura),

que es también funcién de estado.

La entropia es una medida del desorden del sistema; esto significa que es mayor en el gas
que en el liquido de la misma sustancia, aunque estén a la misma T, porque el gas es un
estado mas desordenado. Aumenta normalmente al aumentar la temperatura, porque

aumentan los movimientos de las particulas del sistema y por tanto el desorden. AS es
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también positivo en una reaccion en la que aumenta el nimero de moles de gas; en cambio,

es negativo en el proceso de formacion de un enlace quimico.

En cuanto a los célculos de entropia, hay que recordar que se trata de una funcion de
estado, por lo que es posible operar igual que con la entalpia. En las tablas se encuentran
valores de entropias de formacion estandar y también valores de entropias absolutas
estandar. Estas ultimas se pueden calcular gracias al tercer principio de la termodinamica,
que afirma que la entropia de un sélido cristalino perfecto en el 0 absoluto (-273,15 °C), el

estado mas ordenado que podemos imaginar, es 0.

La entropia estdndar de una reaccién puede calcularse como la diferencia entre las
entropias de formacion estandar de productos y reactivos, o como la diferencia entre las
entropias absolutas. El resultado serd el mismo. Habitualmente los valores tabulados se

refieren a 25 °C, ademas de 1 bar (o 1 atm).

Una vez definida la entropia es posible volver a la cuestion de la espontaneidad empleando
el enunciado de Clausius del segundo principio: en todo sistema aislado la entropia

crece en un proceso espontaneo y se mantiene en un proceso en equilibrio.

AS = 0 < Proceso en condiciones de equilibrio

AS > 0 < Proceso espontaneo

Pero lo que sucede en un sistema aislado como el universo tiene menor interés que lo que
sucede en sistemas cerrados, como por ejemplo los reactores quimicos, donde esa
formulacién del criterio de espontaneidad resulta poco util. Es posible decir que el proceso
en el sistema cerrado sera espontaneo si AS > 0, pero se refiere a la variacion de entropia

total, esto es,

AS total — (AS sistema + AS entorno) >0 (21

La formulacion anterior resulta poco (til porque es facil calcular la AS del sistema, pero

no asi la del entorno. Ha de cambiarse la formulacion del criterio para poder emplear una
funcion de estado solo del sistema, y no del entorno. Supongamos un sistema cerrado en el

que tiene lugar un proceso reversiblemente (idealizacion) a P y T constantes. En el sistema
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puede variar la estructura o la composicion, pero en el entorno la Unica variacion de

entropia se debe al intercambio de calor con el sistema que, en esas condiciones, puede

estimarse como AH entorno / T.

AS total — AS sistema + AS entorno — AS sistema + AH entorno / T (22

Recordando el primer principio (AH entorno = -AH sistema ) Y multiplicando todo por (-T),

podemos escribir

-TAS total = AH sistema ~ TAS sistema — AG sistema (23

donde se ha introducido una nueva funcion de estado, G, funcion de Gibbs o energia libre
de Gibbs,

G=H-TS (24

que juega un importante papel porque permite definir el criterio de espontaneidad para
procesos a P y T constantes mediante una funcién de estado del sistema. Ahora podemos

decir:

AG sistema = 0 < Proceso en condiciones de equilibrio
AG gistema < 0 < Proceso espontaneo

AG istema > 0 < Proceso espontaneo hacia la izquierda

Al ser una funcién de estado del sistema, es relativamente facil calcular su valor y, por

tanto, averiguar si un proceso es 0 no espontaneo en unas condiciones determinadas.

8. CALCULO DE AG

Asi pues, para determinar la espontaneidad de un proceso a P y T constantes ha de
calcularse AG. En tablas y bases de datos se encuentran valores de AG®% (0 para elementos

puros en estado estandar) con los que podremos calcular AG® reaccion.

AGP® reac = Z AGO ¢ — ZAGOf (25

productos reactivos

Otra via es
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0 — 0 0
AG reaccion — AH reaccion _TAS reaccion

(26

Es fundamental recordar que este valor permite determinar la espontaneidad de la reaccion
SOLO EN CONDICIONES ESTANDAR, esto es, cuando todos los reactivos y productos

se encuentran en condiciones estandar.

Para poder calcular AG en condiciones diferentes es necesario saber como varia AG% con

las condiciones de formacion. Supongamos el caso mas sencillo, la formacion de un mol de

gas ideal. AG% corresponde a la formacién a la presion estandar, P° = 1 bar (o 1 atm), y a

una determinada T (normalmente 25 °C). Queremos saber cémo depende de la P de

formacion, sin variar T. Podemos decir:
G=H-TS=U+PV-TS

dG =dU + PdV + VdP -TdS (T = constante)

Como dU + PdV = dH = TdS, queda
dG =VdP

Para un mol de gas ideal
dG =VdP = (RT/P) dP

Integrando entre G°y G, y entre P°y P, resulta
G - G°=RT In(P/P°)

Aplicando a los valores de formacion, se tiene
AGs = AG% + RT |H(P/PO)

donde AGs es la energia libre de formacion a una presion P. Esta es una relacion muy

importante, que a menudo se suele escribir abreviada

AG: = AG% + RT InP|

(27

Es importante no olvidar que en esta ecuacion P es una abreviatura de P/P°. Esto significa

que:
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e P esadimensional

e P debe emplearse en las unidades de la P estdndar (1 bar o 1 atm)

Para a moles de A, a presidn P4 esta ecuacion se escribira:

A(AGy )a = a(AG% )a + RT IN(PA)] (28

Para solutos en disolucién con comportamiento ideal se puede demostrar una ecuacion

similar:

AG; = AG% + RT InC (29

donde C es la abreviatura de C/C° y C° es la concentracion que corresponde al estado
estandar, que es 1,0 M. Asi pues, en este caso las concentraciones se expresaran como
molaridades, a pesar de lo cual seran adimensionales. Para a moles de A de concentracion

Ca, tendremos:

a(AGf )A = a(AGOf )A + RT In(CA)a (30

Nota importante:

Para un soluto en una disolucion el comportamiento ideal es poco frecuente. Por ejemplo
las disoluciones con electrolitos s6lo se comportan idealmente cuando son muy diluidas. En estas
disoluciones la interaccién de las particulas de soluto consigo mismas, con otros solutos y con las
moléculas de disolvente, hace que se formen esferas de solvataciébn que pueden ser muy
importantes, y que “apantallan” particulas de soluto. Este apantallamiento hace que el soluto
“parezca no estar” en la disolucién, en cuanto que no aparece en la medida de la propiedad de la
disolucidn, aunque realmente se encuentra en ella. Volverd a hablarse de esta cuestion en el tema
de disoluciones (efecto salino, criterio de idealidad).

Para abordar la cuestion del comportamiento no ideal de las disoluciones se introdujo el
concepto de actividad del soluto, que es la concentracion termodindmicamente efectiva del
soluto en esa disolucion. C seria la concentracion teodrica suponiendo comportamiento ideal. La

relacion entre ambos valores viene dada por la ecuacion:

la=yC] (31
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donde vy es el coeficiente de actividad, que tiende a 1 en disoluciones de electrolitos muy diluidas
(ideales). Es un valor dificil de tabular porque varia con la concentracion, el disolvente y la

presencia de otros solutos. La actividad de un sélido o un liquido puro es 1.

Por supuesto, cuando no se disponga de mejores datos se supondra comportamiento ideal
tanto en gases como en solutos, por lo que la actividad coincidira con la concentracién
teorica. Este sera el caso habitual en este curso. En este caso, la concentracion de un gas se
expresara como presion parcial en atm, mas habitualmente que en bares, la de un soluto en
molaridad, y las concentraciones de s6lidos y liquidos puros, asi como las de disolventes,

se consideraran como constantes e iguales a la unidad.

Ahora es posible determinar la espontaneidad de reacciones que tienen lugar en
cualesquiera condiciones de presién o concentracion, a T constante. Sea una reaccién
genérica entre gases:

aA+bB — cC

que se realiza a presiones parciales Pa, Pg, Pc. Empleando las ecuaciones (25, (28 y (30

puede demostrarse inmediatamente que:

AGieae = AG%eqc + RT IN[(PC)°/ (PA)*(Pg)’] (32

Esta reaccion se escribe a menudo como

AGreac = AG%eqc + RT InQp (33

donde Q, es el cociente de reaccion, cuyo valor viene dado por las presiones parciales a

las que se realice el proceso.

Para reacciones en disolucion, con comportamiento ideal, puede escribirse una ecuacion

analoga:

AGeac = AGP%eac + RT INQc (34

En este caso, el cociente de reaccion se calcula en funcion de las molaridades de productos
y reactivos.
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Las ecuaciones (33 y (34 son dos de las mas importantes en Quimica, en cuanto que
permiten determinar la espontaneidad de las reacciones en condiciones muy variadas. Estas
ecuaciones permitiran también la justificacion termodindmica de los conceptos de

equilibrio quimico y constante de equilibrio, que se analizaran en el tema siguiente.

Ejemplo 3. Hallar la temperatura a partir de la cual la reaccion A (s) — 2 B (s) + C (g) es
espontdnea en condiciones estandar. Determinar también si el proceso es espontaneo, a la
temperatura hallada, cuando en un reactor estan mezclados los sélidos A 'y B con el gas C a 190
mmHg. Las entalpias de formacion estandar a 25 °C de A, B y C son, respectivamente, -1207, -368 y
-393,5 kJ/mol. Las entropias absolutas son 88,7, 20,0 y 213,7 J/mol K, en el mismo orden. R = 8,31
J/mol K.
Solucioén:
Calculamos en primer lugar los valores de entalpia y entropia estandar de reaccién con los datos de
que disponemos:

AHCreac = 2 (-368) + (-393,5) — (-1207) = 77,5 kJ/mol

AS°reac = 2 (20) + 213,7 — 88,7 = 165 J/mol K
Dado que no disponemos de mejores datos, consideraremos que AH°reac y AS°reac pueden
suponerse constantes en el intervalo de temperatura que nos interesa. EI proceso sera espontaneo en
condiciones estandar cuando AG° sea < 0, esto es, cuando T > AH°reac /AS°reac. Asi obtenemos T>
470 K
Para determinar la espontaneidad en unas condiciones cualesquiera (valgan lo que valgan las
presiones de reactivos y productos) empleamos la ecuacion (32. En este caso (A y B son solidos),
AG = AG® + RT In Qreac = AG® + RT In Pc = AG® + RT In 190/760 = -5,4 kJ/mol

En esas condiciones la reaccion es espontanea hacia la derecha.
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9. EJERCICIOS PROPUESTOS A LOS ALUMNOS

1. Cuando dos moles de hidrégeno y un mol de oxigeno reaccionan a 373 K y latm para
producir vapor de agua, se desprenden 484 kJ. Calcular entalpia, energia interna y entropia
de formacion del agua en esas condiciones, indicando si el proceso es espontaneo.
Considere que las entropias absolutas de vapor de agua, hidrégeno y oxigeno son, a 25 °C,
189, 131 y 205 J/mol K, respectivamente.

Solucion: AH® = -242 kJ/mol; AU° = -240 kJ/mol; AS® = -44.5 J/mol K

AGP = -225,4 kJ/mol (espontaneo en condiciones estandar)

2. Analizar la veracidad de las siguientes proposiciones:

a) Toda reaccion quimica que transcurre espontadneamente lo hace con aumento de la
entropia del universo.

b) EIl vapor de agua a 100 °C calienta mas que el agua liquida a 100 °C.

c) No puede llevarse a cabo una reaccion con AG > 0.

3. Calcular la diferencia entre g, y gy para cada una de las siguientes reacciones:
a) H2(9) +%202(9) - HO(l)a25°C

b) Acetato de etilo (I) + agua (I) — etanol (I) + acido acético (l) a 25 °C

c) CO(g)+2H;(g) - CH3OH (g) a400°C

Soluciones: a) 3,72 kJ/mol; b) ~ 0; ¢) —=11,2 kJ/mol

4. Las entalpias estandar de formacion a 25 °C de CO,, CaO y CaCOj3 son respectivamente
-94,3, -151,9 y -288,8 kcal/mol. Calcular, para la reaccion de descomposicion del
carbonato en dioxido de carbono y 6xido de calcio,

a) El calor de reaccion a presion constante a 25 °C.

b) El calor de reaccion a presion constante a 500 °C.

Capacidades calorificas (en cal/mol) entre 25 y 500 °C:

CO,: 7,7; Ca0: 10,0; CaCOs: 19,4

Soluciones: a) 42,6 kcal/mol; b) 41,8 kcal/mol

5. La entalpia estandar de evaporacion del agua (1) a 25 °C es 42,9 kJ/mol. Las entropias

absolutas a 25 °C del agua y de su vapor son 69,9 y 188,7 J/mol K, respectivamente. En
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funcién de estos datos, discuta la espontaneidad de la evaporacién del agua a 25 °C. ;Esta
de acuerdo el resultado con la experiencia cotidiana de la evaporacion espontanea del

agua? ¢Por qué se evapora el agua? ¢Por qué es mayor la entropia del vapor?

6. Analicese la reaccion de formacion del agua (1) (a partir de sus elementos), cuya entalpia
estandar a 25 °C es -57,9 kJ/mol. Decir si son ciertas las siguientes proposiciones:

a) La formacion de agua es endotérmica.

b) Es muy rapida a 25 °C.

c) Lavariacion de entropia en esa reaccion es negativa.

d) Es un proceso espontaneo.

7. En la realizacion de un proceso industrial en fase gas se teme que pueda ocurrir la
formacion de carbono sélido segun el siguiente proceso secundario: CO (g) + H2 (g) > C
(s) + H.O (g), dado que ese carbon envenena el catalizador empleado en el proceso
principal. Calcular la presion de H,O (g) minima que debe existir en el reactor, cuando el
proceso se realiza a 1000 K, para que la formacion de C (s) sea no espontanea en todo
momento, si se sabe que las presiones maximas de CO y H, que pueden existir en el
proceso son 12 y 8,3 atm, respectivamente. (Suponer que entalpia y entropia no cambian
conT)

Datos (a298 K)  CO (g) H.0 (9)
AGY (kJ/mol) -137 -229
AHO (kJ/mol) -111 -242

Solucion: 99,6 atm

8. A 25 °C la entalpia estandar de formacién del Al,O3 (corinddn) es -1669 kJ/mol, y los
valores de entropia estandar del aluminio, oxigeno y corindon son 28,3; 205 y 51 J/mol K,
respectivamente. Se pide:

a) Calcular el valor y justificar el signo de la variacion de entropia, en condiciones
estandar, en el proceso de formacion del corinddn.

b) Calcular las energias libres de formacion del corindén en condiciones estandar y en
presencia de aire a 1 atm de presion (supongase que el aire contiene 21 % de oxigeno en

volumen).
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¢) En funcion de los valores termodindmicos anteriores, ¢qué informacién puede obtenerse
de la cinética de la reaccion de formacion del corindon a partir de sus elementos?
Soluciones: a) -313,1 J/mol K. b) -1575,7 y -1570 kJ/mol.
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1. INTRODUCCION
Todas las reacciones quimicas tienden al equilibrio, aunque esto no siempre es evidente. A
veces cuando una reaccion alcanza el equilibrio, si se conserva aun algun reaccionante,
este se encuentra en una cantidad tan pequefia que practicamente es imposible de medir. En
estos casos se acostumbra a decir que la reaccion ha llegado a completarse. Sin embargo, la
mayoria de las reacciones quimicas no llegan a completarse, y la posicion de equilibrio
puede medirse bien.
Una reaccion reversible se representa por una ecuacién con doble flecha tal como

aA+bB < cC+dD
en la que la doble flecha indica que la reaccion tiene lugar en ambos sentidos, directo e
inverso simultaneamente. Si ademas las reacciones en ambos sentidos tienen lugar a la
misma velocidad, el sistema esta en equilibrio.
Un sistema esta en estado de equilibrio cuando, a lo largo de un lapso razonable de
tiempo, ninguna de las propiedades macroscépicas de interés para el experimentador
varia apreciablemente, aunque a nivel microscopico continten los procesos dinamicos
hacia el equilibrio con reacciones directa e inversa de igual velocidad.

Las reacciones quimicas son reversibles dependiendo de las condiciones en que las
realicemos. Asi, por ejemplo, la reaccion de descomposicion del CaCOs segun la ecuacion:
CaCO3(s) — CaO(s) + CO2(g)
es irreversible si la realizamos en un recipiente abierto la reaccion, ya que el CO, se
desprende escapando del recipiente y todo el CaCO3 se descompone; solo tendra lugar la

reaccion en sentido directo.

Sin embargo, si llevamos a cabo la reaccion en un recipiente cerrado, cuando se calienta el
CaCO3 comienza a descomponerse, y a medida que se acumula el CO; su presion aumenta
y empieza a ocurrir la reaccion inversa (reaccion reversible) a una velocidad perceptible
que aumenta con la presion del CO,; finalmente, las velocidades de descomposicién y de
formacion del carbonato calcico se hacen iguales, la presion del CO, se mantiene constante
y el sistema alcanza el equilibrio, a unos valores determinados de presién y temperatura;
estamos ante un proceso reversible en estado de equilibrio que representamos por la
ecuacion :

CaCO; < CaO + CO; 0 CaCO3 & CaO + CO;
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2. CARACTERISTICAS DEL ESTADO DE EQUILIBRIO

Es un estado dindmico: en una reaccién en equilibrio las moléculas individuales estan

reaccionando constantemente, aunque la composicion global de la mezcla de reaccion no

cambia.

e Todos los sistemas tienden espontaneamente al equilibrio.

e La naturaleza y propiedades del estado de equilibrio no dependen de la direccion desde
la cual se haya alcanzado el equilibrio: en la reaccion anterior, para cada temperatura
hay una presion fija de CO; en equilibrio a la cual la velocidad de descomposicion es
igual a la de formacidn del CaCOs; no importa si esta presion se obtiene permitiendo
que se descomponga el carbonato célcico o permitiendo que el CO, reaccione con el
CaO puro. Las velocidades de las reacciones directa e inversa se hacen iguales y la
reaccion neta se detiene al alcanzar la presion de equilibrio del CO,, tanto si se alcanza
desde un valor inferior como superior al de la presion de equilibrio.

e El estado de equilibrio representa una transaccion entre dos tendencias: minima energia

y maxima entropia.

3. EQUILIBRIO QUIMICO HOMOGENEO
Estudiemos a continuacion la aproximacion al equilibrio desde un punto de vista
cualitativo para una reaccion homogénea, en fase gaseosa, representada por la ecuacion
quimica siguiente:

A9 +B() - C(g+ D(9)
En un recipiente introducimos concentraciones distintas de los reactivos A y B; en el
instante t, la reaccion comienza y por ello las concentraciones de ambos empiezan a
disminuir (Fig. 1); en el instante t; ha aparecido suficiente cantidad de C y D como para
reaccionar ambos y originar la reaccion inversa:

C(9) + D(g) — A(9) + B(9)
A medida que la reaccién directa prosigue, la velocidad se hace menor ya que las
concentraciones de A y B estan disminuyendo. Al mismo tiempo la velocidad de la
reaccion inversa aumenta igual que las concentraciones de productos. Finalmente, en t3 las
concentraciones de los reactivos y productos no varian, a partir de ese instante las
velocidades directa e inversa se hacen iguales (Fig. 2). Se ha establecido el equilibrio, ya

que reaccionantes y productos se consumen y se forman a la misma velocidad.
A@+B(@) < C(+D()
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Se podra alcanzar el equilibrio partiendo de concentraciones iguales o distintas de los
reactivos, o bien de concentraciones iguales o distintas de los productos, o bien partiendo
de concentraciones iguales o diferentes de una mezcla de reactivos y productos; ahora bien,
sera condicion imprescindible que estén presentes o todos los reactivos o todos los
productos, a fin de que puedan tener lugar tanto la reaccion directa como la reaccion
inversa, teniendo en cuenta que las concentraciones finales del equilibrio seran distintas
segin los valores de las concentraciones de los componentes de los que partamos

inicialmente.

4. FACTORES QUE AFECTAN AL EQUILIBRIO. PRINCIPIO DE LE
CHATELIER

Cuando se perturba un sistema en equilibrio, este responde minimizando la causa de la
alteracion, y desplazandose en el sentido en el que contrarreste dicha causa, a fin de
restablecer de nuevo el equilibrio.

Hay cuatro tipos de cambios a considerar que afectan al equilibrio:

1. Cambios en la concentracion.

2. Cambios en el volumen (o de presion).

3. Cambios en la temperatura.

4. Introduccion de catalizadores.

Consideremos la reaccion de formacion de amoniaco en equilibrio:
N2(g) + 3H2(9) < 2NHz(9)

QUIMICA 1 -5- EQUILIBRIO QUIMICO



1. - ;COmo responde el sistema si lo sometemos a una variacion de las concentraciones de

los componentes?

Si al recipiente que contiene el sistema en equilibrio, a temperatura constante (representado
en la gréafica de la Fig. 3 en el tiempo t,), le afiadimos en t; una cierta concentracion de N,
se rompe el equilibrio y el sistema responde con el mecanismo a su alcance para
restablecerlo, que consistira en consumir parte de ese nitrégeno, con lo que se formara mas
amoniaco en la proporcién estequiométrica correspondiente. Un comportamiento analogo

se produce al afiadir mas NHs en el tiempo t,.

afiadir

T N

ﬁ

quitar

Concentracion [N H3]

afiadir

N

] o~
quitar N\

Fig.3 : ' ' '
0 t t, t i,
tiempo——

Desplazamiento del equilibrio

Si en el tiempo t; quitamos parte de NH3; del medio de reaccion, el sistema responde
desplazandose a la derecha, a fin de minimizar esa disminucion de amoniaco consumiendo
N, e H, y formandose amoniaco, como se observa en la grafica.

El siguiente esquema cinético (Fig. 4) del establecimiento del equilibrio nos muestra la

modificacion de las velocidades directa e inversa tras afiadir o quitar reaccionantes o

productos de reaccion.
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La velocidad directa vy, méxima en t,, va disminuyendo al iniciarse la transformacion y
llega a igualarse a la inversa vj, nula en el instante inicial pero que va aumentando con el
tiempo. En el instante t; las dos velocidades son iguales y el sistema ha alcanzado el estado
de equilibrio. Si en t; se afiaden reaccionantes, vy se hace bruscamente mayor, el equilibrio
se perturba y el sistema se desplaza hasta que en t; las dos velocidades llegan a ser de
nuevo iguales, alcanzandose de nuevo el estado de equilibrio. De la misma manera, si en t4
se quitan sustancias reaccionantes vy se hace menor, el equilibrio se perturba a su vez y el

sistema se desplaza hasta un nuevo punto de equilibrio que se alcanza en ts.

2.- ;Qué sucede si sometemos al sistema en equilibrio a una disminucién de volumen?

- Las concentraciones de todos los componentes se verian aumentadas, ya que
Concentracion = n° de moles/Volumen

- La disminucién de volumen de la mezcla de gases tiende a aumentar la presion total
(ley de Boyle).

- El sistema responde con el mecanismo a su alcance para restablecer el equilibrio, que
sera desplazarse a la derecha a fin de disminuir el n® de moléculas en el recipiente.

- Cuando se haya restablecido el equilibrio de nuevo, las concentraciones finales seran
mayores a pesar de que el NH; habrd aumentado a costa del N, e H,, pero sera
consecuencia de la disminucion de volumen.

- No obstante, una variacion de volumen no desplaza el equilibrio en aquellos sistemas

en los que la variacién en el numero de moles del sistema es nula (An = 0), como en la

QUIMICA 1 -7- EQUILIBRIO QUIMICO



reaccion: 2 HI (g) < 1, (g) + Hz (g). En estos casos se produce un aumento o

disminucion de la presion.

3.- ;Como responde el sistema en equilibrio tras una adicién de gas inerte?

- Mientras el volumen permanezca constante, las concentraciones de N, H, y NH3 no
varian y por tanto, tampoco varian las presiones parciales; en conclusion, se produce un
aumento de la presion total del sistema, dado que hemos afiadido una presién adicional,
pero el equilibrio no se altera.

- Por el contrario, si afladimos un gas inerte manteniendo la presion constante, las
presiones parciales de los componentes de la reaccion disminuyen, el sistema se
desplaza hacia la izquierda, hacia el miembro donde hay mayor ndmero de moles
gaseosos, con el fin de aumentar las concentraciones o presiones y minimizar con ello

la causa de la perturbacion.

4.- ;COmo responde el sistema a un cambio de temperatura?

- Un aumento de temperatura favorece las reacciones endotérmicas.

Una disminucién favorece las reacciones exotérmicas.

Los valores de las constantes de equilibrio cambian a medida que cambia la

temperatura.

Dado que la formacion de amoniaco es exotérmica, si aumentamos la temperatura, el
sistema se desplaza hacia la izquierda, favoreciendo la reaccion inversa.

N2(g) + 3H2(g) < 2NH;3(g) AH =-92,2 kJ

5.- ;Como responde el sistema en equilibrio al introducir un catalizador?

Afadir un catalizador al sistema cambia la velocidad de reaccion, pero esto no puede
desplazar el equilibrio ni a favor de reactivos ni a favor de productos. Dado que un
catalizador modifica la energia de activacion de la reaccion directa e inversa por igual,
cambia ambas reacciones por igual. El equilibrio se establece méas rapidamente en

presencia de un catalizador.

5. LEY DE EQUILIBRIO QUIMICO. CONSTANTE DE EQUILIBRIO
Hemaos hecho un estudio cualitativo de la aproximacion al equilibrio y de cémo se desplaza

en respuesta a una perturbacion, pero en ningdn caso lo hemos cuantificado. El tratamiento
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cuantitativo del equilibrio depende de una sola relacion conocida como Ley de Equilibrio
Quimico. Definamos la expresion de Accidn de Masas para la reaccion general homogénea
en fase gaseosa siguiente:

aA (g) +bB(g) — cC(g) +dD(9)
Se define una cantidad “Q”, conocida como expresion de accion de masas, mediante el
cociente entre las concentraciones de los productos y las concentraciones de los reactivos

elevados a sus coeficientes estequiometricos.

o [cFPY

[AF[BP
“Q” describe el estado de un sistema, tiene un valor distinto en cada instante de la reaccién
y depende de la extension de la misma. Calculemos su valor para la reacciéon de formacién
de amoniaco:
N2(g) +3H2(9) == 2NHs(9)
Si mezclamos un mol de N, y otro de H; en un recipiente de 1 L a 350 °C, los valores de Q

para la reaccion seran los representados en la tabla siguiente:

o DI
N IH, F
Equilibrio M
Tiempo N ] [H. ] [NH ] N IR, |
to 1,000 1,000 0 0
ty 0,874 0,634 0,252 0,285
tz 0,814 0,442 0,372 1,97
t3 0,786 0,358 0,428 5,08
ty 0,781 0,343 0,438 6,09
ts 0,781 0,343 0,438 6,09

Si observamos la tabla, a partir de t, el valor del cociente de accion de masas se hace
constante, porque cuando se llega al equilibrio las concentraciones de reactivos y
productos estan relacionadas en un cociente cuyo valor solo cambia con la temperatura.
En el equilibrio Q = K.
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El concepto de cociente de reaccién es muy util, ya que podemos comparar la magnitud de
Q con la de K para una reaccion en unas determinadas condiciones, con objeto de decidir si
debe producirse una reaccién directa o inversa para que se establezca el equilibrio.

Q <K Lareaccion directa predomina hasta que se alcanza el equilibrio.

Q = K El sistema esta en equilibrio.

Q > K Lareaccion inversa predomina hasta que se alcanza el equilibrio.

Otro ejemplo:

Consideremos el equilibrio de descomposicion de: N,O4 (g) == 2NO,(g) (25 °C)
En la tabla adjunta vemos como se alcanza el equilibrio desde distintas situaciones
iniciales y como las concentraciones en el equilibrio en cada caso no son las mismas pero,
si se mantiene constante el valor del cociente de concentraciones siempre que la
temperatura no cambie. Este ejemplo nos permite entender con nimeros que el equilibrio
es un proceso dinamico: la descomposicion de reactivos y formacion de productos sigue
sucediendo, pero ambos procesos igualan sus velocidades y el valor del cociente de accién

de masas se mantiene constante, estamos en el equilibrio.

Inicial Equilibrio [N02]2
[No,] | [N0,] | [NO,] [N.0,] [N.O,]
0,000 0,670 0,0547 0,643 4,65.10°
0,050 0,446 0,0457 0,448 4,66.10°
0,030 0,500 0,0475 0,491 4,60.10°
0,040 0,600 0,0523 0,594 4,60.10°
0,200 0,000 0,0204 0,0898 4,63.10°

La Ley de Equilibrio Quimico dice: A cualquier temperatura dada, el valor de la

expresion de accion de masas, para cualquier reaccion en equilibrio es una constante. (Q
= K). Esta se conoce como constante de equilibrio K para la reaccién a dicha temperatura.
Si K la expresamos en funcion de las concentraciones en la ley de accidén de masas, se

denomina Kc. Para los gases, la ley se escribe en funcion de las presiones parciales.

Ke = [C]¢[D] Kp = Pyna?
[A]2 [B]P Pyz - Py2®
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6. RELACION ENTRE K¢ Y Kp

Aungue ambas son constantes a cualquier temperatura, no son necesariamente iguales.
Solo son iguales en el caso de que la variacion en el nimero de moles gaseosos del sistema
sea cero.
Para una reaccion general en equilibrio, en fase gaseosa

aA(g) + bB(g) < cC(g) + dD(9)

PP

Kp= ——
P b Py

Como PV = nRT, tendremos que P = (n/V) * RT, y sustituyendo en la expresion de Kp

n. RT/V)¢ (n, RT/V)¢ n./V)e (n./V)¢
oo BTV CoRTVE - OV (N
(n, RT/V)2 (ng RT/V)P (V)2 (Ng/V)P

Pero n/V es la concentracion molar y [(c+d)-(a+b)] es el cambio en el nimero de moles

gaseosos (An) de la ecuacion quimica ajustada. Por lo tanto:

.
e ®D

Kp = Kc (RT)An

e La definicion termodinamica de la constante de equilibrio implica actividades en lugar
de concentraciones. La actividad de un componente en una mezcla ideal es la relacion
de su concentracion o presion parcial con respecto a una concentracion (1 M) o presion
(1 atm) normal. Podemos considerar la actividad de cada especie como una cantidad
adimensional cuyo valor numérico se puede determinar: a) Para liquidos y sélidos
puros, la actividad se toma como 1. b) Para componentes de disoluciones ideales, la
actividad de cada componente se toma como igual a su concentracion molar. c) Para
gases en una mezcla ideal, la actividad de cada componente se toma igual a su presion
parcial en atmdsferas.

e Lamagnitud de K indica la posicion del equilibrio en la reaccién. Es una medida de la
extension en que ha tenido lugar la reaccion cuando se ha establecido el equilibrio. Si

K es grande, se han formado gran cantidad de productos, por lo que el equilibrio se ha
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establecido con la reaccion muy desplazada a la derecha. Si K es pequefia ha ocurrido
al contrario.

e La constante de equilibrio es caracteristica de cada reaccion quimica, es independiente
de las concentraciones iniciales y su valor solo depende de la temperatura a la que se
ha establecido el equilibrio.

e Cuando una ecuacién quimica se multiplica por un coeficiente, su constante queda
elevada a esa potencia.
si H, +1/20;, < H;O  tiene una constante de equilibrio K;

y 2H, +0O, < 2H,0 tiene unaconstante K,

secumple que: K, = K;?

7. CINETICAY EQUILIBRIO

En una reaccién en equilibrio las velocidades de la reaccion directa e inversa son
iguales y como resultado las constantes de velocidad especifica estan relacionadas.
Considerémoslo para una reaccion en equilibrio que transcurre en una sola etapa, es

decir, un proceso elemental

A+B C+D

-1

donde k; y k4 son las constantes especificas de velocidad de la reaccion directa e
inversa respectivamente. Se cumple que
velocidad directa vq = k1 [A][B]

velocidad inversa v; = k4 [C][D]

En el equilibrio ki [A][B] = k.1 [C][D] de donde
€l ko
[A][B] K,

El término de la izquierda es el cociente de accion de masas de la reaccion, que como
prueba cinética nos indica que es una constante para una reaccion elemental en
equilibrio.

Extendiendo la demostracion a una reaccion compleja que transcurre en dos pasos

elementales:

A+B C+D
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Paso 1

K,
2A A,
Ky
Paso 2
K,
A,+B —/———= C+D+A
K.

El principio del balance detallado establece que cuando una reaccién compleja esta en
equilibrio cada uno de sus pasos debe de estar también en equilibrio.

Por lo que podemos deducir de la 12 etapa  ki[A]® = k.1 [A;]

y de la 22 etapa ko [A2][B] = k2 [C][D][A]

reordenando términos obtenemos

[A,]

[AF

Ky [CIDIIAl Ko
Tk [AJBl

Multiplicando miembro a miembro ambas expresiones, tenemos

(Al [CIDIIAl kK,
[AP [A,1[B] kK

y simplificando

[C] [D]
[A] [B]

donde la constante de equilibrio es el producto de las constantes especificas de
velocidad directas dividido por el producto de las constantes inversas. Por lo tanto, para
esta reaccion en dos pasos el cociente de accién de masas es una constante. Se puede
demostrar igualmente para cualquier reaccion, independientemente de su complejidad,

gue Q = K en el equilibrio.
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8. EQUILIBRIOS HETEROGENEOS
Hasta ahora solo hemos considerado equilibrios que implican especies en una sola fase,
es decir, equilibrios homogéneos. Los equilibrios heterogéneos son aquellos en los que
los componentes que intervienen se encuentran en diferentes fases.
Tal es el caso de las siguientes reacciones en equilibrio:
2HgO(s) < 2Hg(l) + O2(9) (1)
C(s)+S2(9) < CS2(9) )
COsCa(s) < CaO(s) +CO2(g) (3
Ni los solidos ni los liquidos se ven afectados significativamente por cambios de
presion.
Como se ha indicado anteriormente, la definicion fundamental de la constante de
equilibrio en termodinamica se hace en términos de las actividades de las sustancias
implicadas y, como se ha dicho, la actividad para solidos y liquidos puros se toma
como la unidad, de forma que no aparecen términos para este tipo de componentes en
las expresiones de K para equilibrios heterogéneos.
Por todo ello, las constantes de equilibrio para la reaccion (1) tendran la forma

Kc =[0y] y Kp =Po2

Estas constantes indican que el equilibrio existe a una determinada temperatura para
una y solo una concentracion y una presion parcial de oxigeno en contacto con el
mercurio liquido y 6xido de mercurio (1) sélido.
Para la reaccion  (2) Kc= [CS]/[S2] ; Kp = Pcs2/ Ps
Y para la reaccion (3) Kc =[CO,] ; Kp= Pcoz

9. RELACION ENTRE AG°Y LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Al inicio de una reaccion quimica, cuando mezclamos dos sustancias a una T y P
constantes, desde el punto de vista termodinamico, durante la mezcla aumenta el desorden;
comienza la reaccion y se absorbe o desprende calor, las concentraciones de las sustancias
cambian; también cambia la entropia del sistema formado ahora por reactivos y productos.
Todos estos cambios continGan hasta que se establece el equilibrio. El equilibrio se puede
alcanzar cuando se han formado grandes cantidades de productos, cuando se han
consumido pequefiisimas cantidades de reactivos o en cualquier combinacién intermedia

de las concentraciones de reactivos y productos.
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El cambio de energia libre que acompafaria a la conversion completa de todos los
reactivos presentes al inicio de la reaccion, en sus estados normal o estandar, a todos los
productos en sus estados estandar es AG° y esta relacionada con el cambio de energia libre
para cualquier otra concentracion o presion AG por la ecuacion siguiente, estudiada en el
tema de Termoquimica.
AG=AG°+ RTLnQ
Si sustituimos el valor del cociente de reaccién Q (ya sea en concentraciones 0 en
presiones) en cada instante de la misma, obtendriamos los distintos valores de AG para
toda la reaccion completa (figuras 5 y 6). Cuando un sistema esta en equilibrio, AG=0 vy
Q =K (Fig. 5y 6); como hemos visto anteriormente, sustituyendo en la expresion anterior
tenemos
0=AG°+RTLnK

donde podemos expresar K en concentraciones o presiones, como Kc o Kp. Obteniendo

La reaccion estandar es espontanea en sentido directo

AGo<0,K>1

T

G

Energia
libre
creciente

—> ! Q>K
1
Q=K | |
1
Fig.5 solo Mezcla de Solo
reactivos equilibrio productos

Coordenada de reaccion @~ —— 3m

las siguientes expresiones
AG®=-RT Ln Kc AG°=-RT LnKp

Las figuras 5 y 6 ponen de manifiesto la relacion entre la energia libre y el equilibrio para

una reaccion reversible, llevada a cabo a T constante.
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Lareaccién estandar es espontanea en sentido inverso

AG°>0,K<1
G
Energia
libre
creciente
Q <K T
|
- [ox
|
Fig.6  sélo Mezcla de Solo
reactivos equilibrio productos

Coordenada de reaccion ~—— s»

En ambas figuras y en abcisas a la izquierda, se representa la energia libre total de los
reactivos, y a la derecha la energia libre total de los productos en estado estandar (normal);
la diferencia entre ellos es AG° e indica el cambio de energia libre para la conversion
completa de los reactivos en los productos. Al igual que la constante de equilibrio, AG°
depende solo de la temperatura y es una constante para cualquier reaccion dada.

En la Fig. 5 AG° es negativo, lo que indica que la reaccion normal es espontanea y el
conjunto de productos seria mas estable que el de reactivos. Sin embargo, la mezcla de
reactivos y productos en el minimo de la curva es ain mas estable y constituye la mezcla
de equilibrio; debido a que AG® es negativo, K >1 y la mezcla de equilibrio contiene méas
productos que reactivos, estan favorecidos los productos frente a los reactivos en el
equilibrio. En cualquier punto de la curva la comparacion de Q y K indica la direccién en
la cual debe proceder la reaccion para aproximarse al equilibrio, es decir, “qué camino es

cuesta abajo” para la energia libre.

En la Fig. 6 AG° es negativa para la reaccion inversa, por lo que la reaccion estandar
inversa es termodindmicamente espontanea; las consideraciones anteriores para esta
representacion seran las inversas: K<1, y la mezcla de equilibrio contiene méas reactivos

que productos. Resumiendo:
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AG° K Formacion de productos

AG°<0 K>1 Productos favorecidos frente a reactivos en el equilibrio.
AG®=0 K=1 En equilibrio cuando [C])[D]" ..... = [AF[B]" ....(muy
improbable).

AG°>0 K <1 Reactivos favorecidos frente a productos en el equilibrio.

El sentido de aproximacion al equilibrio y el cambio real en la energia libre AG no son
constantes. Varian con las condiciones y con las concentraciones iniciales. Si las
concentraciones iniciales indican que Q < K, el equilibrio se alcanza de izquierda a derecha
en las Fig. 5y 6, y la reaccion directa es espontanea. Si Q > K, el equilibrio se alcanza de

derecha a izquierda y la reaccion inversa es espontanea.

10. EVALUACION DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO A DIFERENTES
TEMPERATURAS. ECUACION DE VAN'T HOFF

Experimentalmente se han determinado constantes de equilibrio para miles de reacciones.
Seria una tarea interminable tabular tales constantes de equilibrio a distintas temperaturas

de interés, pero esto no es necesario.

Sabemos que: AG°=AH°-TAS® yque AG°=-RTLnK

por tanto se cumple

0 Aso
LnK = - AH +

RT R

Si aplicamos la expresion a dos temperaturas Ty y T, para sus correspondientes valores de
constantes de equilibrio Kr; y Ky, y restamos una expresion de otra, obtenemos la
Ecuacion de Van’t Hoff para dos temperaturas.

Krp A Ho ( 1 1 )
Lh — = -
Kra R T T,

Con ella podemos determinar cualquiera de los cinco parametros relacionados en la

expresion.
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11. PROBLEMAS
1.-Se introducen 1 mol de hidrogeno y 2 moles de diéxido de carbono en un recipiente
vacio a 500 °C. Tras alcanzarse el equilibrio CO, (g) + H> (g) < CO (g) + H,0 (g) se
comprueba que la fraccion molar de CO (g) en la mezcla es 0,1. Calcular:
a) Composicién en % en volumen de la mezcla en equilibrio.
b) Kp y Kc a 500°C para el proceso que tiene lugar
¢) Kc a 600°C

P. Atémicos: H, C, O: 1,0; 12,0y 16,0 g/at-g; AS%q= -42 J/mol-K; R= 8,31-10°° kJ/mol-K
SOLUCION

COz(9) +Hz2(9) < CO(g) +H20(9)

ni 2 1 - -
N equi 2-X 1-x X X
a) Xco=nNnco/ Nt 0,1=x/3 ; x=03
[(2-x) / 3] -100 = 56,7% de CO; ; 10% de COy H,0 ;  23,3% de H;
b)
[CO][H,Q] (0,3)2
Kc=——— = ——= 756102
[CO,]I[H,] 1,7-0,7
Kp = Kc (RT) °= Kc
Kc=Kp=7,56-10"?
c) AG°=-RT LnKp=-8,31-773- 7,56 -102 = 16,6 kJ/mol
AGP=AH°-TAS® ;  AH° =-158kJ/ mol
i Kpgoo _ AH [1 1
Kp500 R T, T,

Kp (600 °C) = 5,7 -107

2.- En un recipiente de 5,0 litros vacio se introducen, a 20 °C, 1,0 gramos de carbamato

amonico (NH4;CO,NH,), solido, que se descompone en didxido de carbono y amoniaco. En

el equilibrio, la presion total de estos gases es de 66 mmHg. Calcular:

a) Constantes de equilibrio Kp y Kc.

b) Masa de carbamato amdnico que permanece como tal en el equilibrio.

¢) Lo mismo que en el anterior apartado, si se afiade amoniaco hasta que su presion es
120 mmHg.
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d) Presion de dioxido de carbono si se afiade al equilibrio inicial otro gramo del sélido.
Pesos atomicos: N (14), C (12), O (16) y H (1)

SOLUCION:
NH,CO,NH, (s) = 2NH,(g) + CO,(9)
0,0128 - x 2 X moles en equilibrio
- _ 66 _ _
3 PNH" 2Pco,  PNH,*Pco =g = 0.0868atm 3Pco,= 0,0868

Pcoz = 0,029 atm
PNH3 =0,068 Kp= PCOZ' p2 NH, = 0,029 -(0,058)2 = 9,76-10°5

Ke= Kp (RT)™N = 976.105(0,082-293) = 7,0.10°°

x-0,082 atm--K-Imol-1.293 K
5

b) PCOZ= 0,029 = X = 0,0060 moles

2
120 3 .
c)P < —> = 976105 P~ =0,0039 atm _ X+0,082:293
coz | 2o co; 0,0039 :

x'=0,00081 moles

0,0128 - 0,0008 = 0,0120 moles 0,0120 -78 = 0,936 g quedan
d) Pcoz = 0,029 atm

3.- Un reactor vacio de 5 L contiene 20,0 g de bicarbonato sddico, que se calienta hasta
101 °C. El proceso es isotérmico, y cuando se alcanza el equilibrio la masa de bicarbonato
sodico es 6,82 g.

2 NaHCO;3 (s) & Na,CO;(s) + HO (g) + CO2 (9)

a) Calcular los gramos de bicarbonato sédico que quedan si se introduce CO, hasta obtener
una P(COy) = 2 atm.

b) Calcule la presion total que se obtiene en cada uno de los equilibrios (el inicial y el que
tiene exceso de CO,).

Pesos atomico Na, H, C, y O: 23; 1; 12 y 16 g/at-g respectivamente.

SOLUCION

a) 16,88 g de NaHCO3

b) Pr=0,96atmy Py =2,12 atm

4.- Un compuesto sélido A;B; (s) se disocia segun la reaccion:
AzB2 (s) = A2(0) +B2(9)

QUIMICA 1 -19- EQUILIBRIO QUIMICO



En un recipiente vacio, a una temperatura determinada se coloca una cantidad suficiente
de A2B; (s) y se deja que se alcance el equilibrio. Cuando se alcanza, la presion en su
interior es de 0,66 atm. A continuacion se introduce rapidamente en el recipiente una
cantidad tal de B, (g) hasta que la presion alcanza una atmoésfera. Se pide:

a) Constante de equilibrio Kp a la temperatura de la experiencia.

b) Presion total y presiones parciales de las especies en equilibrio una vez se alcanza el
equilibrio después de introducir B; (g).

SOLUCION

a) Kp =0,109; b) P(A2) =0,20 atm ; P(B;)=0,54 atm ; Pr=0,74 atm

5.- Para la reaccion: FsXe (g) < 2F,(g) +Xe(g) AH=+218 kJ/mol
a) Expresar Kp en funcion del grado de disociacion.
b) Qué efecto tendra sobre el mismo:

e Un aumento de temperatura.

e Un incremento en el volumen.

e Un aumento de la presion parcial de F,.

e Unincremento de la presion total.

e Una dilucién con N, a volumen constante.

e Una dilucién con N, a presion constante.
SOLUCION
a) Kp=[(4n,? o)/ (1-a)]. (RT/V)?

b) > ; > ; « ; <« ; noafectaal equilibrio; —

6.- Calcular para el equilibrio H,O (1) < H,0 (g) las constantes de equilibrio Kp y Kc a
100 °C. Volver a calcularlas a 46 °C donde P°420(g) = 0,1 atm. Finalmente, calcular AH®,
del agua.

DATOS: R = 0,082 atm- K* mol™ y 8,3 J-K™*.mol™

SOLUCION

Kp(100 °C)= 1; Kc(100 °C)= 0,033; Kp(46 °C)= 0,1; Kc (46 °C)= 0,0038; AHC,,,= 41,8 KJ/mol

7.- Para la reaccion SO; (g) + %2 0, (g) < SOs3 (g), calcular:
a) AG°y AH° a 25 °C segun los datos tabulados.
b) Calcular la constante de equilibrio a 298,15 Ky a 600 K.
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DATOS (a 25 °C): SO; SO, 0,

AH% (Kcal/mol)  -94,45 -70,96 0
AG% (Kcal/mol)  -88,52 -71,79 0
SOLUCION

a) -16,73y -23,49 Kcal: b) Kp (298,15 K) = 1,86 -10'2 ; Kp (600 K) = 3,96-10°

8.- Considere la reaccion NO; (g) < NO (g) + 20, (g) de la que se posee la siguiente
informacidn obtenida de la bibliografia (a 25 °C):
AHCf (Kcal/mol) AG°f (Kcal/mol)

NO2 (9) 8,09 12,39

NO (g) 21,60 20,72
Se pide:
a) Calcular AH® y AGP® para la reaccion considerada a 298,15 K.
b) Calcular la constante de equilibrio a 500 K
c) Si en un matraz de 1 L previamente evacuado, se introduce 1 mol de NO, (g) y se
mantiene el sistema a 500 K: ;Cual es la presion (mm Hg) y la composicion (% v/v)
cuando se alcanza el equilibrio?
d) Indicar si aumentara o disminuira el grado de descomposicion del NO, al aumentar el
volumen del sistema manteniéndolo a 500 K. Justificar detalladamente la respuesta o
efectuar célculos numéricos.
SOLUCION
a) AH°=1357 kcal  AG° = 8,33 kcal
b) Kp (500 K) = 7,82-10°3
C) Piota = 31.388 mmHg ; 97,82% NO; ; 1,42% NO y 0,73% O,

d) Aumenta el grado de descomposicion.

9.- Para lareaccion BaSO, (s) < SO4 (ac) + Ba®* (ac) se conoce AH® = 5800 cal/mol.
El sulfato de bario, ¢se hace mas o menos soluble en agua al aumentar la temperatura? A
25 °C, el producto de solubilidad del sulfato de bario (constante de equilibrio de
solubilizacion) es Kps = 1,1-10™. ;Cuanto valdra K, a 90 °C?

SOLUCION

a) Mas soluble.

b) Kps (90 °C) = 6,36-10™"°
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El objetivo de este tema es que el alumno conozca la naturaleza de los acidos y las bases
asi como su comportamiento en solucion acuosa, la fuerza relativa de los mismos con sus
parametros de medida las distintas reacciones que pueden darse entre ellos utilizando agua

como disolvente.

1. TEORIA DE ACIDOS Y BASES

A lo largo de la historia de la Quimica los conceptos de acido y base han ido
evolucionando.

Ya desde Lavoisier eran definidos mediante caracteres empiricos: un acido era una
sustancia que en solucion acuosa tiene sabor agrio, enrojece el tornasol, reacciona con
bases dando sales y con metales activos desprendiendo hidrogeno; por otro lado, las bases

tienen sabor cdustico, colorean de azul el tornasol y reaccionan con acidos para dar sales.

1.1-TEORIA DE ARRHENIUS

En 1884, S. Arrhenius present6 su teoria sobre disociacion electrolitica que origind
como resultado la teoria de las reacciones acido-base que lleva su nombre. Desde su punto
de vista:

Acido es toda sustancia que en su composicion contiene hidrogeno y libera H' en
disolucion acuosa

HCl - CI' + H'

HNO; - NO; + H'
Base es toda sustancia que en su composicion contiene el grupo OH y en disolucion acuosa
libera iones hidroxilo OH

Na (OH) - Na' + OH"
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Ca (OH), —» Ca*" +20H
Define neutralizacion como la union de los protones del acido con los hidroxilos de
la base para dar agua:
H'(ac) + OH (ac) — H,0 (1)
La teoria de Arrhenius choc6 entre otras con dos grandes dificultades:
l.- La primera de estas concernia a la naturaleza del proton en disolucion
acuosa.
No es correcto considerar a la disociacion acida como una produccion de
protones libres. Sabemos que los iones H' en disoluciéon acuosa estin

hidratados en forma de H" (H20)y.

2.- La segunda dificultad de su teoria es que considera que las propiedades
basicas se deben al ion hidroxilo. No obstante, existen sustancias que no

contienen en su composicion OH pero que neutralizan los 4cidos.

En lo que concierne a las disoluciones acuosas, la teoria es satisfactoria y resulta
aceptable, pero es inadecuada cuando se emplean disolventes distintos del agua. Pero, a

pesar de ser la mas restringida, es la méas empleada.

Se definen las SALES segun ésta teoria como sustancias que en solucion acuosa
dan aniones distintos al ion OH" y cationes distintos del H™ (sal neutra). Si ademas del
cation o del anién correspondiente, la sal genera también protones o hidroxilos, se
denominan sal 4cida o bésica, respectivamente. Ejemplos:

Sal acida: KHSO4; NaHCOs3

Sal basica: Mg(OH)I ; Bi(OH),NO;

Sales neutras: K3POy4; Na;SOy

1.2-TEORIA DE BRONSTED Y LOWRY

En 1923, J.N. Bronsted y T.M. Lowry presentaron de forma independiente
presentaron sus contribuciones a la teoria de acidos y bases. Dichas contribuciones
componen la teoria de Bronsted y Lowry, que incluye la teoria clasica de Arrhenius y la

amplia a otros disolventes.
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Esta teoria recurre a la nocion de par dador-aceptor de protones, concepto esencial
en la sistematica de las reacciones quimicas.
Acido es toda sustancia capaz de liberar o dar protones en solucién
CH; - COOH < CH;-COO +H"

NH;" < NH; +H'
Base es toda sustancia capaz de captar o aceptar protones en solucioén

NH; + H' < NH,"

CH;-COO™ + H' < CH; - COOH
OH +H' < H,0

Después de la protonacion, la base se transforma en acido y el 4cido en base.

A cualquier acido le corresponde una base y viceversa, llamados compuestos

conjugados o par acido-base conjugados (par dador-aceptor)
ACIDO = BASE +H"
(dador)  (aceptor)

Pares acido-base conjugados son:
NH," /NH;; CH;COOH / CH;COO™; HCI/CI

Si un 4cido o una base son fuertes, su base y dcido conjugados correspondientes son
débiles y viceversa:

Ejemplos: CIH / C1; NaOH / Na*

Seglin esta teoria, una reaccion 4acido-base es una reaccion de intercambio o
transferencia de un protén entre un acido y una base no conjugados. Asi la disociacion
completa del acido clorhidrico (un acido fuerte) es una reaccion acido-base en agua, en la
que el agua actiia como base

HCl + O < H;0 + CI
Acido1 Base2 Acido2  Base 1
donde los numeros indican los pares conjugados. El que el agua actie como acido o como
base depende de la otra especie presente:
COy” + H,0 < HCOy + OH
Base 1 Acido2  Acidol Base2
En la teoria de Arrhenius el disolvente no interviene en la reaccion, mientras que en

la de Bronsted-Lowry toma parte activa del mismo.
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La teoria de Arrhenius solo es valida en medio acuoso y no puede aplicarse a otros
disolventes en los que no es posible la existencia de OH. En amoniaco el OH  es

reemplazado por NH;, (anidon amiduro) y en alcohol por R-O (anién alcoxido).

En la teoria de Bronsted-Lowry una reaccién de neutralizacion consiste en el
intercambio de protones entre la forma 4cida y la forma bésica de dos pares acido-base
distintos.

HAc + NH; < Ac + NH4'

1.3-TEORIA DE LEWIS

La definicién que hemos dado de acido limita estos a las sustancias que en su
composicion poseen hidrogeno, pero existen muchos compuestos que aun no teniendo

hidrégeno se comportan como acidos neutralizando las bases.

En 1923 Lewis enuncia su teoria y mas tarde, en 1938, la desarrolla, ampliando en

ella los conceptos de acidos y bases:

ACIDO: Es toda sustancia que posee orbitales libres en su configuracion electronica.

Ej: BF3; AlCl3; SO3; Ag’

BASE: Es toda sustancia que posee pares de electrones sin compartir que puede
ceder con mayor o menor facilidad.

Ej: H3;N; OH"; CH3;COCH;

Neutralizacion es una reaccion entre un acido y una base de Lewis con formacion

de un enlace covalente coordinado.
AlCl; + :NH;3 < Cl3Al <~ NH;3
BF; +F < BFs
H' +OH < HOH

2.- FUERZA DE LOS ACIDOS Y DE LAS BASES. DISOCIACION DE ACIDOS
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MONOPROTICOS

Seglin la teoria de Arrhenius:

La fuerza de un acido o una base se mide de forma analoga a la fuerza de un
electrolito: el HCIO; y NaOH son acido y base fuertes, respectivamente, por estar
completamente disociados. HAc y NH; son ejemplos de 4acido y base débiles,

respectivamente, por estar parcialmente disociados en disolucion acuosa.

En la teoria de Bronsted-Lowry los pares conjugados estan constituidos por un

acido fuerte y su base conjugada débil.

Si un 4cido es fuerte tendra una gran tendencia a transferir protones, es decir, estara
muy disociado, mientras su base conjugada no tendra tendencia a captar protones y sera

por tanto débil.

Al poderse aplicar la teoria de B-L a distintos disolventes hay que tener en cuenta
que las interacciones entre los protones de un acido y las particulas de disolvente seran
distintas para distintos disolventes; asi, por ejemplo, el HCl es un 4cido fuerte en
disolucidn acuosa pero estd parcialmente disociado en éter. Estas diferencias relativas de

las fuerzas acidas debidas al disolvente constituyen el llamado efecto nivelador del

disolvente.

Aplicando la constante de equilibrio, medimos cuantitativamente la fuerza de un

acido o de una base:

El 4cido clorhidrico estd completamente disociado por lo que es un acido fuerte.

HCl1> Cl +H'

« ]
*  [CIH]

Los 4cidos y bases fuertes no tienen constante de disociacion en agua.

El 4cido acético es un acido débil, asi como el amoniaco es una base débil y sus

constantes de equilibrio tienen valor finito:
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CH; - COOH < CH;COO +H"

[CH,COO] [H]

K, = =1,8-10°
[CH,COOH]
NH,OH < NH;" + OH
[NH,"] [OH]
K, = =1,8-10°

[NH,OH]

Es muy frecuente expresar la constante de equilibrio en funcién del grado de
disociacion “a” que representa la fraccion de moléculas de soluto que se han disociado;

asi, para un acido de formula general HA:

HA & A+ H
Concentracion inicial Co

Concentracion en equilibrio Co (1 -a) Coll Coll

Siendo ¢, la concentracion inicial del acido HA. Aplicando ley de equilibrio
quimico en funcion de ¢, y o tenemos:

Cog Coa Co a2

‘ Co (1-a) l-a

Para la disociacion de una base, resulta una expresion analoga para K.

Cuando mayor es o mayor es la fuerza del acido y/o de la base; para acidos y bases

fuertesa =1y K = o0.
En la teoria de Bronsted-Lowry hay que tener en cuenta el equilibrio entre dos

pares acido-base. Hay que elegir un par acido-base de referencia y respecto a €l establecer

los valores de las constantes de disociacion.
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En las disoluciones acuosas el par de referencia es H; O/H,0 y los valores de K

referidos a este par son los que figuran en las tablas de constantes

ACIDO1+ H,0 = BASE1 + H;0"
BASE 2 ACIDO 2

[BASE 1] [H;0"]

K= =K,
[ACIDO 1][H,0]

Como [H,0] es constante en soluciones acuosas diluidas ([SOLUTO] < 102M) e igual a
55,55 moles/L, se engloba en el valor anterior y queda:

[BASE 1] [H,0]

K= , = K,
[ACIDO 1]

En agua el valor de K, en la teoria de Arrhenius y de Bronsted —Lowry coinciden.

RELACION ENTRE LA FUERZA DE UN ACIDO (K, Y LA DE SU BASE
CONJUGADA (Ky)

En la teoria clasica o de Arrhenius el NH; es una base (NH4OH) y tiene una
constante K.
NH,OH < NHy + OH
[NH,"][OH]

[NH,OH]

En la teoria de Bronsted—Lowry el cation amonio es un acido que en solucion
acuosa cede protones

NH;" + H,0 < NH; + H;0°

N0
! NH;

Si multiplicamos numerador y denominador por [OH]
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[NH;][H;0°] [OH]

K:

a

[NH,'] [OH]

Y puesto que [H;O']J[OH] = K,

[NH,] K, K,

[NH,"] [OH] K

3. EQUILIBRIO DE DISOCIACION DE ACIDOS POLIPROTICOS

Es preciso tener en cuenta que la fuerza de un 4cido o de una base no tiene nada que
ver con el numero de iones hidronio o iones hidroxilo que pueden proporcionar en su
disociacion; asi, por ejemplo, para los acidos HCl, HNO;, y CH3;COOH, cuando se
disuelve en agua un mol se produce por cada uno de ellos un mol de protones, por lo que se

denominan 4cidos monoproéticos, sin embargo los dos primeros son muy fuertes y el Gltimo

es débil.

Los acidos que contienen dos o mas hidrégenos ionizables por molécula se llaman
acidos poliproticos (dipréticos, triproticos, etc...) como son H,S, H,SO4, H3PO4, H,COs,

etc.

Experimentalmente se comprueba que todos los acidos poliproticos se ionizan de
forma escalonada, en tantas etapas como hidrégenos ionizables posean. Cada etapa tiene su

propia constante de ionizacidn; asi para el dcido sulfhidrico H,S.

1) H,S < HS + H'
[SH] [H];
[H,S]

2) HS < S + H'
[ST [H;
[HS]

donde [H']r=[H]: + [H']
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En todos los acidos poliproticos el grado de ionizacién disminuye en cada etapa
sucesiva de ionizacion para el H,S.
Ka=10.107 y Kp=12.10"
A la vista de los valores de las constantes K,, es un millon de veces menor que K,
esto indica que la contribucién de protones proporcionados por la segunda etapa a la
concentracion total de iones hidrogeno en la solucion no es apreciable. Por ello, desde el

punto de vista practico:

[H}r = [H',
y como [H']; = [HS]
simplificando
H* S=
NOU L 13 o I
[HS]

En buena aproximacion puede hacerse la generalizacion para todos los éacidos
dipréticos siguiente: la concentracion de anion sin hidrogeno es numéricamente igual a la
constante de la segunda etapa de su ionizacion. Y en acidos poliproticos se cumple que K,

= [2° anion].

Multiplicando las constantes Ka; por Ka;

[H]; [HST  [H']; [S7]
K, K, = 10
al Ko L] HS] 1,2 1020

[H 7 [S7] N
K, = = 1,2.10
[H,S]

Esta ecuacion representa la situacion que se plantearia si el H,S se ionizara en una
sola etapa:
HS < 2H + §° K.=12-10%

Y también en presencia de H' abundantes de otro 4cido (por ejemplo, HCI).

Las mismas consideraciones hechas para el H,S son validas para un &acido
triprotico, como el acido fosforico, que se ioniza en tres etapas:
1) H;PO, < H' +H,PO4
« _ [ [HPO,]

al =~ =75-103
[H,PO,]
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2)  H, PO,y < H +HPOS”

[H'] [H,PO,7]
Kp= = 6210
[H,PO,]

3) HPO,” < H'+PO,”

[H]; [PO,*]
Ka3 =

= 471013
[HPO,]

4. PRODUCTO IONICO DEL AGUA Y ESCALA DE pH

El agua, segiin Arrhenius, se comporta como un electrolito débil que se disocia

segun la ecuacion:
H,0 < H + OH

Los iones procedentes de la disociacion del agua, H' y OH estan hidratados en
disolucién acuosa; hecho que se pone de manifiesto para el H' aplicando la teoria de
Bronsted-Lowry:

H,0 + H,0 < H;0" + OH

Puesto que el agua tiene un comportamiento doble: actia como dacido por
proporcionar H™ y como base por proporcionar OH, decimos que el agua es una especie
anfotera.

Si aplicamos al equilibrio de disociacion la ley de accion de masas (a 25 °C):

[H*] [OH]

K= =1,82-1016
[H,0]

[H,0]= 10008 _ 55 5 moliL

18 g/mol

A la vista del valor tan pequefio de K el nimero de moléculas de agua disociadas es
despreciable frente a la [H>O] sin disociar por lo que podemos calcular su valor y
englobarlo en el valor de la constante de equilibrio:

1,82-10"-555=1,01 - 10" =Kw

Kw=[H] [OH]
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donde Kw es el producto ionico o constante de ionizacion del agua, con un valor de 10°

" en agua pura a 25 °C.

Pero el producto i6nico del agua se cumple no solo en agua pura, sino también en
disoluciones diluidas de acidos, bases y sales. Consideraremos diluida una disolucion en la
que la concentraciéon de soluto sea menor o igual a 102 M. En las disoluciones de
electrolitos muy concentrados no se cumple esta expresion, ya que la [H,O] no es
constante.

En agua pura [H]=[OH]=10"M

Como la notacion exponencial, con potencias elevadas de diez es poco intuitiva, el

quimico danés SORENSEN introdujo el concepto de pH.
pH= logg[—]1 =—log [H*]
H+

concepto que hacemos extensivo con las siguientes ecuaciones:
pOH = - log [OH]
pK =-logK
pC =-logC
Utilizando esta notacion podemos describir el equilibrio de disociacion del agua
como:
pH + pOH = 14
Para disoluciones acidas se cumple:
[H]>10"7 [OH]<107 pH<7  pOH>7
Para disoluciones basicas se cumple:

[H]<107 [OH]>10" pH>7 pOH <7
La escala convencional de pH incluye todos los valores comprendidos entre 0 y 14,
pero puede haber disoluciones con valores inferiores de acidez o superiores de basicidad.

Por ejemplo, el valor de una solucion 7 M de HCI tiene un pH = - log7 = - 0,84.

Se pueden construir escalas semejantes para otros disolventes distintos del agua a

partir de los valores de constantes de disociacion correspondientes.
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5. CALCULO DEL pH EN SOLUCIONES DE ACIDOS Y BASES
5.1- ACIDOS FUERTES

. . .y ’ . .7 +
En este caso la disociacion es practicamente completa y la concentraciéon de H o de
OH es igual a la concentracion inicial del acido multiplicada por el numero de los

respectivos iones que se forman por mol.

Sea una disolucion acuosa de HCI de concentracion inicial c,, se producirad la
disociacion:
HCl < CI + H
Los H' procederan del HCI y del equilibrio de disociacion del agua. Si la
concentracion inicial ¢, >10° M, despreciamos los protones procedentes del agua y por
tanto:
[H']=c,
pH = pc,
Si por el contrario la concentracién de 4cido ¢, < 10° M, hay que tener en cuenta
ambos equilibrios:
HCl < CI' +H
H,0 < OH + H'

Se cumplira que:

[H7r= [H].+[H]w balance de materia
y [H]r= [CIT+[OH] (1) balance de cargas
donde [H]r = protones totales

[H].= protones procedentes del acido

[H']w = protones procedentes del agua

como [CIT=[H7.=C,
y Kw= [H']r+[OH]
sustituyendo en (1)

Kw

[ +]T=CO+[P?]T
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[Hr -[H]r- Kw= 0

| =1 ] co+ Kw

Expresion que nos permite calcular el pH de cualquier acido.
5.2.- BASES FUERTES
Tratamiento andlogo al equilibrio de disociacion de 4cidos fuertes.

Si la concentracion inicial C,> 10 M despreciamos el equilibrio de disociacion del

agua. Si C, < 10° M hacemos balance de masa y carga.
5.3.- ACIDOS DEBILES

En este caso la disociacion es incompleta, muy pequeiia si el acido o la base son
muy débiles. Para calcular el pH hay que conocer ademas de la concentracion inicial la

constante de disociacion del acido o bien el grado de disociacion.

Sea una disolucién acuosa de acido acético (CH;COOH), representado por HAc
para simplificar la notaciéon, a una concentracion inicial C, con una constante de

disociacion K, y/o un grado de disociacion a. Este 4cido se disociard segun el equilibrio:

HAc < Ac + H'
Equilibrio C,(1-a ) Coa  Coa

[Ac][H'] CoxCoua
[AcH] Co(l-a)

Se pueden hacer dos aproximaciones que simplifican los calculos:

1* Suponer que todos los H' proceden de la disociacion del 4cido, despreciando la
ionizacion del agua y por lo tanto se cumplira que

[Hr=[A] = aco.
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2* A la vista de los valores de constantes de disociacion tan pequefios, suponemos que la
disociacion es muy pequenia comparada con C,, con lo que se cumple que [AH] = C,
como si el acido no se disociara. Esto equivale a decir que el grado de disociacion a es
mucho menor que la unidad, con lo que en buena aproximacioén podemos decir que 1 - a =

1, con lo que sustituyendo en la expresion anterior:

Coa Coa
K= => Co’a? =K,Co
Co

por lo tanto

Coa =/K,Co Coa=[H "], = /K,Co

pH =-1log [H']r

Si las aproximaciones no pueden hacerse porque introduzcan errores significativos en el
calculo, tendremos en cuenta los equilibrios simultaneos:

AcH< Ac+H'

H,0 < OH +H"
Aplicaremos balance de materia y de cargas y resolveremos matematicamente la ecuacion

que obtengamos.
5.4.- BASES DEBILES
Tratamiento andlogo al equilibrio de disociacion de 4cidos débiles.

6.- EJERCICIO DE APLICACION DEL CALCULO DEL pH EN MEZCLAS DE
ACIDOS DEBILES.

1.- Calctilese la [H'] y el pH en una solucién preparada con 0,2 moles de CH;COOH, 0,2
moles de HCN y suficiente agua para obtener un litro de solucion.2°- ;Qué porcentaje de
iones hidrégeno presentes se han producido por la disociacion del HCN? ;Y+ por la
disociacion del agua?

DATOS: Ka (HCN) =4 -10"%; Ka (CH; COOH) = 1,8 - 107
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SOLUCION:

Se dan tres equilibrios simultaneamente:

HAc < Ac + H K,=1,8-107
HCN < CN + H' K, =4,0- 10"
H,0 < OH + H Ky=1,0-10"
l.- A la vista de los valores de constantes y a efectos practicos de célculo del pH

despreciamos los protones procedentes del HCN y del H,O frente a los de acido acético.
HAc < Ac+ H'

Equilibrio 0,2-x X X

2 2

©1,8.10° =2
0,2—x

X
“02-x

Haciendo las dos aproximaciones consideradas en la teoria anterior y operando

[Hlan=x =1,9-10°M

Comparando este valor con 0,2 vemos que es cien veces menor, por lo que la aproximacion
hecha es valida, ya que no introduce errores significativos y por tanto el pH de la solucion

valdra: pH = 2,72

2. HCN < CN + H 3)
Equilibrio 0,2-y y Xx+ty+tz
H,0 N OH + H' (4)
Equilibrio. z X+y+z

[H]r=19-10"+y+z

Calculo de los [H'] procedentes del HCN:

Aplicando ley de accion de masas a (3)
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_ lox][]
* [CNH]

Sustituyendo por su valor y despreciando los [H'] del agua frente a los del HCN, ya que la

constante del agua es diez mil veces més pequeiia, tendremos:

4 1o _Yly+1.9107)
' 02—y

Perocomo y<<19.10° = y+1,9-10° =1,9-10°
y<<0,2 = 02-y=0,2

_y1,910°
0,2

4-1070

[Hlonu=y=42-10°M

42.10°°

-3

porcentaje = 100 =2.2.10"%

97

Calculo de [H'] procedentes del agua:

En el equilibrio (4) se cumple:

Ky =[H"]r * [OH]

10=(1,9-10°+42-10%+2) - z
aproximamos:
10=1,9-10"z
[Hipo=2z=53-10"2M

. 53.107"
porcentaje = 0107

57

100=2,78.10"%

7. EFECTO ION COMUN

Sea una disolucion acuosa de acido acético (HAc) con una concentracion C, y un

grado de disociacion a.
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El equilibrio de disociacién sera:

AcH < Ac + H'

Inicial Co
Se disocian -Co o +Coo +Coa
Equilibrio Co(l-a) Coa Coat

Si en estas condiciones afadimos una concentracion Cs de acetato sdédico (NaAc) el
equilibrio se altera (Le Chatelier) y se desplaza hacia la izquierda haciéndose con ello
menor el grado de disociacion que ahora denominamos o, (la razén es que hemos afiadido

iones comunes a los presentes en el equilibrio, iones acetatos, Ac”).

El equilibrio ahora seria:

HAc < Ac + H

Inicial G, Cs -
Se disocian -Coa’ +C, o’ +Coa’
Equilibrio Co(l-a) Ci+Coa” Coa’
Como o’ <<1 Co(l-a)=z= C, y GCoa +Csz=Cs
De donde
K, - C,.Cooo
Co
1 Ka
o =
C,

A mayor concentracion Cs de ion comun afadida, el grado de disociacion a.” serd menor.

O bien, trabajando con moles/L: x moles/L disociados.

AcH < Ac¢ + H'

Inicial Co - -
Se disocia -X +x +x
Equilibrio Co-x X X
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Al afiadir el NaAc de concentracion Cg quedaria:

Se disocian  -X +x' +x'

Equilibrio Co-x' Citx' x'

_(Cg+xx_CX
* Co-X  Co

Por tanto establecemos una relacion X’ = Co.o’

_ CoK,
C

S

Xl

8.- HIDROLISIS: SUS CASOS Y CALCULO DE pH

La hidrolisis es una reaccion acido-base que se produce al disolver una sal en agua.
Tiene lugar entre los iones de la sal y el agua que se comporta como reactivo acido o base
de la teoria de Bronsted-Lowry; solo producen hidrolisis aquellos iones que proceden de

acidos o bases débiles.

Si el anion de la sal procede de un acido débil sera una base fuerte frente al agua

pudiendo aceptar un proton de esta, como ocurre en los siguientes casos:

COs* + H,O < HCO; +0OH
CH; COO +H,0 <« CH;COOH + OH
CN' +H,0 <« HCN+OH

Todas ellas son reacciones de HIDROLISIS BASICA ya que en todos los casos aumentan
los iones hidroxilo libres en solucion y el pH serd basico. Esta reaccion podemos
generalizarla en la forma:

A +HO < HA + OH

Si aplicamos la ley de accion de masas al equilibrio de hidrélisis tendremos:
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[AH][OH]
[A]

K, =

Si escribimos la ionizacidn del acido conjugado AH:
AH < A +H
[A-] [H]

* [AH]

Si multiplicamos miembro a miembro ambas expresiones:

[AH][OH]  [A-][H*]
[A7] [AH]

K, K, =

a

Simplificando tendremos K .K.=[OH].[H 1=Ky
De donde:

Los valores de Kj, son muy pequefios, como podemos observar en los siguientes ejemplos:

Ejemplos:  Ka (CH; COOH)=1,8-107
Ka (CNH) =49-10"

Luego Ky (CH; COOH)=10"%1,8-10°=5,6-10"°
y Ky (CNH) =10"%4,9-10"°=2 - 107

Estos valores indican que, cuando se establece el equilibrio, la reaccion de
hidrdlisis ha tenido lugar en muy pequefia extension, bastante mayor en el caso del cianuro
que del acetato, lo que es logico, dado que el HCN es un 4cido bastante mas débil que el

CH;COOH.

Si el cation de la sal procede de una base débil, serd un acido fuerte frente al agua,
pudiendo ceder un protén a esta, dando una reaccién de HIDROLISIS ACIDA ya que se
produce un aumento de protones libres en solucion y el pH sera acido; esta reaccion

podemos generalizarla en la forma:
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B"+H,0O < BOH+H'

[BOH] [H']
"B
Si escribimos la ionizacidon de su base conjugada BOH:
[B']1[OH]
b [BOH]

Si multiplicamos miembro a miembro ambas expresiones:

__[BOHJ[HT] [B] [OH]

K. K
o [B*] [BOH]

= [OH] [H]= K,

Y despejamos

Ejemplo de hidrdlisis acida: NH," + H,0 < NH; + H;0"

La extension con que tiene lugar la hidrélisis depende de los siguientes factores:

1. Naturaleza de los reaccionantes y de los productos de reaccion

En la hidrolisis de las sales la extension de la reaccion a una temperatura y
concentracion de soluto determinados, depende de la fuerza del 4cido y/o de la base
formados, si K, y/o K}, son grandes del orden de 107 comparados con K, = 10'14, el
sistema alcanza el equilibrio cuando ha reaccionado solo una pequena fraccion de soluto. A
medida que K, y/o K}, son mas pequefios la hidrolisis es mas extensa y puede considerarse

completa si los valores de las constantes se aproximan al valor del K.

2.- Concentracion de soluto
Una disminucion en la concentracion de soluto hace aumentar la fraccion de soluto

que se hidroliza.

3.- Temperatura
Al aumentar la temperatura el grado de ionizacion del agua aumenta con mas
rapidez que las constantes de ionizacion de los acidos o bases débiles. A 25°C K, =

1,0-10™ y a 100 °C Kw =5,0-10" y [H']=[OH]=7,0-10", puesto que estos iones son
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los que intervienen en la hidrélisis Ky = Ky/K, y K, = Ky/K,, esta es mas extensa al

elevarse la temperatura.

8.1- CASOS DE HIDROLISIS: CALCULO DEL pH

Las sales procedentes de acido y base fuerte no sufren reaccion de hidroélisis, su
disolucion en agua da un pH neutro.

Ejemplos: NaCl y KNO:s.

El NaCl procede del HCl y NaOH, ambos son fuertes por lo que el CI" y el cation

Na' son respectivamente base y acido muy débil frente al agua.

8.1.1. -SAL DE ACIDO DEBIL Y BASE FUERTE: A4 B¢

El anién es hidrolizable y reacciona apreciablemente con el agua liberando iones
OH’, mientras que el cation no reacciona y el pH de la disolucion serd basico. Ej.:
CH;3;COONa.
Disolviendo la sal en agua:

Ad +Bf +H,0 < AdH+Bf +O0H

_ [AdH] [OH]
" [Ad]
Y hemos visto en el texto que:
Koo
K

Si suponemos despreciables los OH™ procedentes de la ionizacion del agua se cumple que
[AdH] = [OHy

[OH]?

" IAd]

K,
=>[OH? =K, [Ad]= — [Ad]
Ka
Segun el producto i6nico del agua se cumple que

2
[OH]* =

[H]?
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Igualando ambas expresiones y despejando la concentracion de protones tendremos:

.1 |KwK,
] - Ad”

Como Kj es muy pequefia, la sal se hidroliza en muy pequefia extensiéon y podemos

Kw.K
H| = | —=*
] [Sal]
suponer que [Ad’] = [sal], por lo que:

Tomando logaritmos y cambiando de signo obtenemos la expresion para el calculo del pH

en este tipo de soluciones:

pH ="' (14 + pK, + log [sal]) > 7 ALCALINA

8.1.2- SAL DE ACIDO FUERTE Y BASE DEBIL: A; Bq
El catién es hidrolizable y reacciona con el agua liberando iones H' mientras que
el anidn no reacciona y la solucion serd acida. Ej.: NH4CI.
Disolviendo la sal en agua:

Af + BdJr + H,O0O < Af + B4OH + H

[B4OH] [H]
[B4']

h

Y sabemos del texto que:
S
K,

K, =

Si despreciamos los protones procedentes de la ionizacion del agua [B4OH] = [H']

[H]2
- [By]

K,

Despejando:
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e[S

b

Dado que la hidrélisis tiene lugar en muy pequefia extension [By'] = [sal]

Sustituyendo

Tomando logaritmos y cambiando de signo

pH="% (14 - pKy, - log [sal]) < 7 ACIDA

8.1.3-SAL DE ACIDO DEBIL Y BASE DEBIL: A4 By

Tanto anidon como catién son hidrolizables y reaccionan apreciablemente con el
agua originando HIDROLISIS DOBLE vy la solucion seré 4cida o basica segun los valores
de las constantes K, y K. Ejemplo CH;COONHa,.

Disolviendo la sal en agua:

Ay + By + H,O < AgH + B4OH

[AdH] [BdOH]
[Ad] [Bd*]

h

Si multiplicamos numerador y denominador por [OH] [H'] llegamos a la expresion:

Kw
K,.K,

a

K, =
Si dividimos K,/Ky

K, _[aa]u] [BaJon | [n]
K, [AdH] [BdOH] ~ |oH |

Como ademas [Ad]1=[Bs'] y [AgH]=[B4OH]
Simplificando y despejando

lon-]= [HK]Kb

a

Y como sabemos que
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o =12

Igualando las dos expresiones anteriores y despejando [H'] tendremos:

Tomando logaritmos y cambiando de signo tendremos la expresion para el calculo del pH

en este tipo de soluciones:

pH =" (14 + pK, — pKy)

Si pKa = pKb : disolucion NEUTRA
pKa > pKb : pH > 7 disolucion ALCALINA
pKa < pKb : pH <7 disolucion ACIDA

9.- SALES DE ACIDOS POLIPROTICOS: CALCULO DEL pH

Apliquémoslo al estudio del Na,COs; esta sal se clasifica como neutra pero cuando

se disuelve en agua su pH es mayor de 7.

Cuando lo disolvemos en agua, por ser un electrolito fuerte estard disociado en sus
. 2- + . , . L,y . , . .
iones COs;~ y Na'; los primeros proceden de un 4cido débil y seran hidrolizables,

originando dos hidroélisis basicas sucesivas.

COs* + H,0 < HCO; + OH (1% hidrdlisis)
HCO; + H,0 < H,CO; + OH (2° hidrolisis)

Cuyas constantes de hidrélisis son respectivamente Ky; y Kyo.

Sabiendo que la disociacion del acido carbonico H,COs tiene lugar en dos etapas:

1)  H,CO; < HCO; + H'
2%y  HCO; < COs” + H

[HCO3—] [H+] [COSZ] [H+]
K=——— = 4107 K, = 5.10-11
[H,CO,] [HCO;']

Aplicando ley de accién de masas a las dos hidrélisis y multiplicando el numerador y

denominador de las expresiones por [H'] tendremos:
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[HCO;1[OH] [HY]
Ky = _
[CO;57] [H*]

=2.104

[H,CO,] [OH] [H']
K, = =2,510%
[HCO,] [H*]

Ya que Kpy << Ky quiere decir que la 2? hidrolisis estda muy desplazada a la izquierda y
como también existe efecto ion comin con los iones OH" podemos despreciar esta 2°
hidrélisis frente a la primera y, por tanto, para el calculo del pH operamos solo con la

primera hidrolisis.

10.- REACCIONES DE NEUTRALIZACION Y VALOR DE pH

Es la reaccion entre los protones de un acido y los hidroxilos de la base para dar
agua.
H' +OH < H0
Es una reaccion desplazada hacia la derecha ya que [H'][OH] = 10, es decir, Ky = 10
Se da siempre que en una disolucion tengamos simultaneamente un acido y una base, y se

cumplira la condicion de neutralizacion:

[H+]desaparecidos = [OH-]desaparecidos

oTIPOS DE NEUTRALIZACIONES A CONSIDERAR

10.1.- Entre acido fuerte y base fuerte.
10.2.- Entre &cido fuerte y base débil, o viceversa.
10.3.- Entre acido débil y base débil.

10.4.- Entre acidos débiles poliproticos y base fuerte

10.1.- NEUTRALIZACION ENTRE ACIDO Y BASE FUERTES Y VALOR DE pH

Los 4cidos y bases fuertes (Ej.: HCl y NaOH) estan en solucion acuosa totalmente

disociados por lo que se producira que:
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[H'][OH]>> Kw
y reaccionaran entre ellos, neutralizandose,
H' +OH < H0

hasta que se cumpla que [H'][OH] = Kw, alcanzando el equilibrio.

Inicialmente pueden ocurrir dos casos:
a) Que se pongan en contacto concentraciones iguales de acido y base
[H Tinicial = [OH Tinicial
por lo que cuando termine la neutralizacion
[H Tinicial = [H Jaesap. = [OH Tiniciat - [OH luesap. = 107 M

serd una disolucion neutra: pH =7

b) Que se pongan en contacto concentraciones diferentes de acido y base:
[H  Tinicia # [OH Tinicial
Pueden suceder dos posibilidades:
bl)  [H'Tiniciat > [OH Jiniciat
b2)  [H'Tinicial < [OH Tiniciat

Como en ambos casos se cumple la condicion de neutralizacion:

[H+]desap. = [OH-]desap.

, -+ . . . .o ror
En bl) Quedara un exceso de [H '] sin reaccionar y la disolucion serd acida.
b2) Quedard un exceso de [OH] sin reaccionar y la disolucion serd

alcalina.

10.2.- NEUTRALIZACION ENTRE ACIDO FUERTE Y BASE DEBIL O
VICEVERSA Y VALOR DE pH.

Aunque el 4cido débil o la base débil no aporten concentraciones elevadas de [H'] y [OH]
son lo suficientemente grandes (10~ o 10*M), por lo que se cumplira que [H'] * [OH] >>
K para que se produzca neutralizacion.

Inicialmente pueden ocurrir 3 casos; apliquémoslo a la neutralizacion de HCI con NH3.
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a) Proporciones estequiométricas de &cido y base, por lo que [H+]inicial = [OH inicial
Tanto el acido como la base sufren disociacion segin:
NH; +H,0 <  NH; +OH
CH < CI'+H

Se cumplird que [H+]inicial . [OH Jiniciat >> Kw, por lo que reaccionan
H +OH < H,0
Hasta alcanzar el equilibrio: [H'] *[OH] = Kw

Y como [H+]desap_ = [OH ]desap. s€ produce una neutralizacion completa del acido con la base

originando NH4Cl.

El pH de la solucion acuosa de NH,Cl sera el debido a la hidrolisis acida del NH, "

ya que es el unico 16n hidrolizable de la sal.
b) Exceso de acido fuerte: [ClH Jiniciat >> [NH3]inicial

Los equilibrios de disociacion son los expuestos anteriormente, y puesto que se cumple
[H+]inicia1 . [OH TJinicial >> Kw reaccionan hasta que uno de los dos se acabe, en este caso sera
la base y quedara un exceso de acido, ya que
[H Tinicial - [H Jdesap. > [OH Tinicial - [OH Taesap.
El pH de este tipo de soluciones sera debido al exceso de acido existente en el

medio.
c) Exceso de base: [CIH Jiniciat << [NH3Jinicial
Se disocian y se cumple que [H+]inicial . [OH Jinicias >> Ky, por lo que reaccionan
neutralizandose:
H" + OH < H,0

hasta que el producto iénico [H']- [OH] se hace igual a la constante del agua K.

En este caso

[H+]inicial - [H+]desap. < [OH-]inicial - [OH-]desap.
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Con lo que cuando se haya alcanzado el equilibrio quedara exceso de OH™ y la solucion
acuosa final estard formada por NH4Cl y NH; lo que constituye una solucion

amortiguadora basica y su pH sera el de dicha solucién tampoén.

10.3.- NEUTRALIZACION ENTRE ACIDO DEBIL Y BASE DEBIL Y VALOR DE
pH.

No se da en valoraciones reales, ya que este tipo de neutralizaciones no presenta
tramo vertical en la curva de valoracion y por tanto no se lleva a cabo; ademas, puesto que
somos nosotros los que elegimos el titulador, se elige siempre un acido o una base fuerte
para valorar una base o un 4cido débil respectivamente. Més adelante se comenta en qué

consiste una valoracion acido-base.

10.4.- NEUTRALIZACION DE ACIDOS DEBILES POLIPROTICOS CON BASES
FUERTES Y VALOR DE pH

Apliquémoslo a la neutralizacion del 4cido fosforico, H;PO4 (cuyos valores de pK
son pK; =2,2; pK; =7,2; pK3 = 12,9), con hidroxido s6dico, NaOH.

Dado que el H3PO4 es triprotico, necesitamos tres moles de iones OH™ para
neutralizar los tres moles de H' que genera cada mol de H3PO.,.

La neutralizacion, al igual que la disociacion, tendra lugar en etapas, de tal forma

que podran ocurrir las distintas situaciones siguientes:

1* ETAPA
a) Neutralizacion incompleta del H3;POs lo que originarda una solucion

amortiguadora acida formada por H3PO4/ H,POy'.

b) Neutralizacion completa del H3;PO4 lo que originard una solucion acuosa de

NaH,POy4, que es una especie anfiprotica.
2* ETAPA

a) Neutralizacion incompleta del H,PO4, con lo que se formara una disolucion

amortiguadora 4cida formada por el par H,PO, /HPO,” .
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b) Neutralizacion completa del HyPO4,” lo que originara una solucion acuosa de Na,HPOy,

que es igualmente una especie anfiprotica.

3* ETAPA
a) Neutralizacion incompleta del HPOs~ lo que formard wuna solucion

amortiguadora acida constituida por HPO42' / PO43'.

b) Neutralizacion completa del HPO,* pasando a constituir una solucién acuosa de fosfato

sodico NasPOy4 cuyo pH en este caso serd el debido a la hidrolisis del anion PO,

11.- SOLUCIONES AMORTIGUADORAS

Son aquellas cuyo pH varia muy poco tras la adicion de pequefias cantidades de acido

o base fuertes; también se llaman soluciones reguladoras, tampén o buffer.

En los extremos de la escala de pH, los acidos y bases fuertes tienen cierto caracter
tampon. Ej: si afiadimos 1,0 ml de solucion acuosa de KOH 0,1M a 100ml de HCI 0,4M la

variacion de pH que se produce es inferior a 0,01 unidades.

En la zona media de la escala de pH las variaciones son importantes, si afiadimos 2,0 ml de
KOH 0,05M a 100 ml de H,O destilada de pH = 7, este se eleva en 4 unidades.

Las soluciones reguladoras en la zona media de la escala de pH son de dos tipos:

ACIDAS : formadas por un acido débil y su sal procedente de una base
fuerte. Ej: AcH y AcNa
BASICAS: formadas por una base débil y su sal procedente de un acido

fuerte. Ej: NH; y NH4CL

DESCRIPCION, FUNCIONAMIENTO Y CALCULO DE pH.

Sea una solucion constituida por 0,80 moles de AcH y 0,70 moles de AcNa con agua
hasta 1L de solucion.
Por ser un electrolito fuerte, la sal NaAc se disociara totalmente:

NaAc < Ac + Na
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Simultaneamente tendran lugar los siguientes equilibrios:
Disociacién 4cida: AcH < Ac + H' ()

Hidrolisis basica:  Ac” + HbLO < AcH + OH  (b)

Para el calculo del pH consideramos la disociacion del acido y aplicamos la ley de accion

de masas al equilibrio:

[Ac] [H']
K= =1,85-10
[AcH]
Despejamos:
o]k, B

Ac

Debemos obtener los valores de [AcH] y [AcT]:

De los 0,80 moles de acido acético que hemos puesto, parte se habran disociado. Ahora
bien, ya que la disociaciéon es muy débil (valor de K,) y ademas hay efecto ion comun, por
el principio de Le Chatelier, estard reprimida la disociacion del acido y podemos
considerar que cuando se establezca el equilibrio la [AcH ] = 0,80 M. Por otro lado, hemos
puesto en la disolucion 0,70 moles de Ac™, parte se hidroliza pero en muy pequefia medida
(K es muy pequeiia) y ademas existe también efecto ion comun; por todo ello podemos

admitir en buena aproximacion que en el equilibrio [Ac] = 0,70 M, por lo que:

[H]= 1,85-107 - (0,80/0,70)=2,114 - 10° M
PHinicial = 4,675
Tomando logaritmos a la ecuacién (¢) y cambiando el signo obtenemos la ecuacion de

Henderson-Hasselbalch:

[Ac]
[AcH]

pH= pK,+ log

que nos permite calcular el pH de las soluciones amortiguadoras acidas; igualmente, para
una solucidon amortiguadora basica del tipo NH; y NH4Cl en la que se dan los equilibrios:
Disociacion basica: NH; + H,O < NH, + OH

Hidrolisis acida: NH;  + HO < NH OH +H'
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Si realizamos el mismo tratamiento que hemos hecho para la solucion reguladora &cida,
llegamos a la ecuacion:

[NH,"]

pOH = pK, + log
[NH;]

o bien:

pH:14—pr+log[[§;I—i]
4

La capacidad reguladora de una solucion amortiguadora se define cuantitativamente

como el nimero de moles de acido o base fuerte necesarios para modificar el pH de un

litro de solucion en una unidad.

La eficacia de este tipo de disoluciones es tanto mejor cuanto mayores sean las
concentraciones de los dos componentes de la disolucidon y cuanto mas se acerque a la

unidad el cociente entre ambas.

Estudiemos la funcionalidad de la disolucion formada por 0,80 moles de HAc y
0,70 moles de NaAc:
Al afadir una pequeiia cantidad de un acido fuerte (HCI) o una base fuerte (KOH),

. + - . . .
los iones H' y OH" se consumen en las reacciones siguientes:

Adicién de un 4cido: Ac + H' < HAc

Adicion de una base: HAc + OH < Ac +H,O

Con lo que se modifica la relacién HAc/Ac™, lo que afecta poco a la [H'], siempre que las

cantidades afiadidas sean menores que la [Ac] y [HAc].

Ejemplo: si afiadimos 1 ml de HCI 1M a 1L de nuestra solucidon acético — acetato, estamos
afiadiendo 1-107 L-1M = 0,001 moles de protones y se amortiguara su efecto reaccionando

con los iones acetato.

Ac + H &  AcH
moles iniciales 0,70 0,001 0,80
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“ que reaccionan -0,001 -0,001 +0,001
“ equilibrio 0,699 ~0 0.801

aplicando la expresion anterior (c) tendremos que:
[H]=1,85-107 (0,801/0,699) =2,119 - 10° M
PH finai = 4,673

Comparando los valores de pH antes y después de la adicion, observamos que dentro de las

cifras significativas, el pH no se modifica por esta adicion ya que

ApH = pHinicial - PH finat = 4,675 — 4,673 = 0,002

12.- INDICADORES Y VALORACIONES ACIDO-BASE
12.1.- INDICADORES

El conocimiento del pH de una soluciéon es muy importante en procesos
industriales, agricolas, biologicos, etc. Puede determinarse experimentalmente mediante el
uso de pH—metros (aparatos basados en métodos electroquimicos) que miden valores

exactos de pH; o bien mediante el uso de indicadores, cuya medida es aproximada.

Los indicadores normalmente son colorantes organicos complejos, que cambian de color
segun el pH de la solucion en que se encuentran. Son en si mismos acidos débiles o bases

débiles cuyas formas conjugadas tienen diferentes colores.

Si representamos por InH la forma acida de un indicador, al disolverlo en agua se disocia

segun el equilibrio siguiente:

Hln < In +H' cuya constante de ionizacion
K = [In"] [H'] Knp 0]

IND ) =
[InH] [H] [InH]
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.~ . . . .y + . .
Si afiadimos unas gotas de indicador a una solucién, los H procedentes del indicador no
, . + . ., . y iy . ,
afectaran a los iones H de la disolucidon, mientras que estos Ultimos si afectaran a la

disociacion del indicador y por tanto determinan el color del mismo.

[In]

pH = pPKpp T log
[InH]

(Como funciona un indicador?

Ejemplo: si afladimos unas gotas de indicador a una solucion de acido HCI la presencia de
los H" del 4cido impedira la disociacion del indicador (Le Chatelier), y por tanto la mayor
parte de €l se encontrard en forma acida HIn y aparecera el color de esta, indicando que la

solucién en la que se encuentra es acida, como era de esperar.

Por el contrario, en una solucidén acuosa de NaOH la disociacion de la forma acida estara
promovida, y el equilibrio de disociacion desplazado a la izquierda, con lo que la mayor
parte del indicador se encontrara en la forma bésica In" y aparecerd su color

correspondiente, indicando el pH basico de dicha solucion.

El color de la solucion dependera del valor del cociente [In]/ [HIn] y por supuesto del
valor de pH. Predominard uno de los dos colores si la relacién de las concentraciones es

10:1 o 1:10.

Si  [In"]/[HIn] > 10, el color que se ve es el de la forma basica que aparecera para los

valores de pH siguientes:

[Kino)/[H7=10  de donde Ko =[H7:10
[H']=Kmnp-10™

pH > pKIND +1

Si [In-]/[InH] < 1/10, el color que se ve es el de la forma molecular o acida que

predominard para los valores de pH siguientes:

Kno/ [H]=1/10 dedonde [H']= Knp-10
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pH < pKIND -1

En el intervalo de pH comprendido entre ambos valores pKip—1 < pH < pKp +1, los dos
colores estan mezclados. Este es un intervalo de aproximadamente dos unidades de pH que

corresponde al intervalo de viraje o de transicion de un indicador.

COLOR FORMA ACIDA COLOR FORMA BASICA

pKimnp-1 pKinp pKinpt1

4_
Mezcla de colores

Los indicadores se aplican para detectar puntos de equivalencia en volumetrias de

neutralizacion.

12.2.- VALORACIONES ACIDO-BASE

La determinacién de la concentracion de una solucion acida o basica se lleva a cabo
mediante un método de analisis quimico denominado Valoracion o titulacion. El
procedimiento consiste en afladir una base de concentracion conocida sobre el acido (o
viceversa) de concentracion desconocida a determinar, hasta que la reaccion de

neutralizacion se haya completado.

Cuando la neutralizacion se ha completado (epigrafe 10, pag. 24) se cumple que el nimero
de equivalentes de base afiadidos es igual al nimero de equivalentes de acido presentes en
la solucion problema o lo que es lo mismo:

Ve X Ng =VaXNa
ya que

n°® de Equivalentes-g de soluto
Normalidad =

L de disolucion

y en ese instante decimos que se ha alcanzado el Punto de Equivalencia (PE). Para poder

detectar durante la valoracion acido-base el PE es necesario que al comienzo del proceso se
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anadan unas gotas de indicador, cuyo intervalo de viraje incluya el valor del pH en el punto
de equivalencia, con el fin de que al producirse la neutralizacién completa el indicador

cambie de color.

Hay que tener en cuenta que el pH en el punto de equivalencia o neutralizacion completa
solo tiene un valor de 7 (neutro) cuando estamos valorando un acido fuerte con una base
fuerte o viceversa. Por todo ello es preciso elegir el indicador previamente al comienzo del

proceso.

Los tipos de valoraciones que se realizan son:
e Valoracion de un acido fuerte con una base fuerte o viceversa.
e Valoracion de un acido fuerte con una base débil o viceversa.

e Valoracion de un acido débil poliprético con una base fuerte.

Curvas de valoracion

Son representaciones graficas de la variacion del pH en el transcurso de la valoracion
(Figura 1).

Si realizamos una valoracién de un acido fuerte con una base fuerte (HCI con NaOH), a
medida que vamos afiadiendo la base sobre el acido el pH de este va variando, desde su pH
inicial pasando por el pH de la neutralizacion completa (PE);si representamos los valores
de pH frente al volumen de base afadida a lo largo del tiempo obtenemos las Curvas de
Valoracion, que nos permiten visualizar de forma clara e inmediata: ¢l pH del PE y la
variacion del pH en el proceso, y en las que podemos distinguir varias zonas que
corresponden a disoluciones de distinta composicion y por tanto de valores de pH

diferentes, indicadas en la figura 1 y que tienen el siguiente significado:

(1) El pH inicial lo fija K, 0 Ky,

(2) El pH en esta zona se corresponde con el de la disolucion reguladora que se forma en el
transcurso de la valoracion.

(3) El pH en el Punto de Equivalencia corresponde al pH de la hidrélisis de la sal formada.

(4) El pH en esta zona depende del exceso de base o 4cido afiadido.
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A continuacion, como ejemplo ilustrativo, se representa la curva de valoracién de un acido

fuerte con una base fuerte:

Valoracién de 25 mL de HCI 0,1M con NaOH 0,1M

(4) Valoracion de 25mL
T // de HCI 0,1 M
pH V(mL) de
3) NaOH pH
PHpE o oo —<—— Punto de Equivalencia (PE) afiadido
0,0 1,00
5,0 1,18
10,0 1,37
(1) pHi = | 15,0 1,60
| | . ! 20,0 1,95
0 10 20 30

Volumen de NaOH afiadido (mL) —— 22,0 2,20
24,0 2,69

25,0 (PE) 7,0
_ . 26,0 11,29
En este punto, se recomienda la consulta de la documentacion del P 1175
guion de la préctica Valoracion Acido-Base de Quimica: 30,0 11,96
http://quim.iqi.etsii.upm.es/didacticaquimica/audiovisuales/valoracion 35,0 12,22
shtml 40,0 12,36
45,0 12,46
50,0 12,52

13.- PROBLEMAS

1.- Una disolucion acuosa de 4cido propanoico (C3HgO,) al 0,74% en peso, de densidad
1g/ml, tiene un pH = 3. Calcular la K, y el grado de ionizacion. A un litro de esta solucion
se afiaden 0,0365 g de HCI (sin variacion de volumen). Calcular el pH resultante.

A un litro de solucidn inicial se afiade una solucién de 0,2 M de hidroxido de calcio hasta
alcanzar el punto de equivalencia. Calcular el pH y la concentracion de ion calcio en la
solucion resultante. Datos: Masas atoémicas: Cl, C, H, y O: 35,5; 12; 1; y 16 g/at-g,

respectivamente.

SOLUCION: K, =107; o= 0,01 ; pH=2.8 ; pH = 8,95 ; [Ca*"] = 0,04M

QUIMICA 1 -38- EQUILIBRIOS ACIDO-BASE


http://quim.iqi.etsii.upm.es/didacticaquimica/audiovisuales/valoracion.html
http://quim.iqi.etsii.upm.es/didacticaquimica/audiovisuales/valoracion.html

2.- Una disolucion acuosa contiene HF y HCI a la misma concentracion: 0,01M. Calcular
los protones que aporta cada 4cido y los aportados por el agua, asi como el pH de la

disolucion. Datos: K, del HF = 107,

SOLUCION: [H'Tuc1=107; [H'Jur= 10" ; [H'] = 10"* ; pH =2

3.- Se tienen tres disoluciones: A (1M de NH4OH), B (0,5 M de HCl) y C (2 M de NaOH).
Calcular:

a) El grado de disociacion del NH4OH en la disolucion A

b) El grado de disociacion de una disolucion formada por 1L de A, 0,8 L de B y 0,2L de C.
c¢) Calcular el volumen de B que habria que afadir a un litro de A para que el pH se

redujese en un 20%.

Datos: Kb (NH,OH) = 1,8:107

SOLUCION: a) 4,24:10° 1) 6:10° ¢) 0,944 L

4.- Sobre una solucion caliente de NaOH se hace pasar CO a presion, con lo que se
produce metanoato sodico. Se pide:

a) Reaccion que tiene lugar.

b) Litros de CO en c.n. fijados por un kg de solucion de NaOH al 4% pp

¢) pH de la solucion inicial de NaOH y la obtenida después de haber pasado el CO.

d) Sobre 100 ml de la solucion anterior, se afiaden 100 ml de una solucion acuosa de HCl
0,5 N. {Qué reaccion tiene lugar?. ;Cual serd el pH de la solucion?

Datos: Densidad de la solucion de NaOH: 1,12 g/ml. Una solucion acuosa de acido
foérmico conteniendo 4,6 g/L tiene un pH = 2,2. Pesos atomicos de Na, O, Hy C: 23; 16;1;

y 12 g/at-g respectivamente.

SOLUCION: NaOH + CO < HCOONa ; 224 L en cn. ; pH=14,05; pH=8.,7;
NaHCOO + HCIl << NaCl+ HCOOH; pH=3,5.

5.- Aprovechando que los sulfuros de los metales alcalinos son solubles en agua, se prepara
una disolucion 1,0 M de sulfuro sodico. Calcular el porcentaje de hidrolisis, el pH y las
concentraciones de HS; S* y H,S, sabiendo que las constantes de ionizacion del acido

sulfhidrico son: K;= 10" y K2=10'14
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SOLUCION: 62% hidrolizado; pH=13,79; [HS] = 0,62M; [Sz'] =0,38M; [H,S] = 10'M

6.- Valoramos 40ml de clorhidrico 0,1M con una soluciéon 0,1M de hidroxido sédico.
Calcular los valores de pH en el momento inicial y después de haber afiadido 20, 39, 40, y

41 ml de base.

SOLUCION: pHigiciar= 1; pHao = 1,48; pHz9 = 2,90; pHa0= 7,0; pHfina = 11,09.

7.- A 1L de una solucion 0,1 N de acido acético se le afiade hidroxido sédico solido, sin
variacion de volumen. Se pide:
a) pH de la solucion inicial.

b) (Cual de los siguientes indicadores emplearia en la valoracion?

Indicador Intervalo de viraje (pH) Colores
Amarillo de alizarina 10-12 Amarillo -violeta
Fenolftaleina 8—-10 Incoloro - rojo
Anaranjado de metilo 3,1-44 Rojo - Naranja

K, (4cido acético) = 1,8 -10”

SOLUCION: pH = 2,87; Fenolftaleina

8.- Neutralizacion e hidrolisis son reacciones opuestas que conducen a este equilibrio: HA
+OH < A +HO

Tenemos 1 mol de 4&cido AH y 1 mol de NaOH juntos en un litro de solucidon acuosa.
Calcular:

a) K, del 4cido, para que la neutralizacion avance un 99,9%, o sea, que haya un 0,1% de
hidrolisis.

b) Los porcentajes de neutralizacion e hidrolisis si el acido tuviese K,=10"".

SOLUCION: a) K, = 10®

b) neutralizacion =73%; % hidrolisis = 27%
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9.- Razonar cuales de las siguientes disoluciones son, o no son, reguladoras del pH,
explicando claramente por qué:

a) Un litro 1,0 M en HCl y 1,0 M en NaCl simultdineamente.

b) 1,0 mol de HCl y 2,0 moles de NH3 en agua para completar un litro.

¢) Un litro de disolucion acuosa 1,0 M en Na,COs y 1,0 M en NaHCOj3 simultaneamente.
d) Un litro de acido acético (K, = 1,8:10”) de concentracion 3,6 -10° M que estd ionizado
al 50%, es decir [CH;COOH]=[CH3;COO]=1,8.107

¢) Un litro de 4cido fluorhidrico 1,0 M (K;=10") al que se ha afiadido sin variacion de

volumen 0,5 moles de KOH.

SOLUCION: No son reguladoras a y d.

Son reguladoras b, c y e.

10.- Se disuelve 1,0 mol de (NH4),COs en agua para obtener un litro de disolucién que
huele fuertemente a amoniaco, porque un catién de la sal ha cedido un protén al anioén
segun la reaccion: COs*+ NH;" = HCO;™ + NHa.

Calcular las concentraciones de esas cuatro especies.

Calcular el pH observando que tenemos una solucion reguladora NH3/NH, .

Volver a calcularlo observando que ADEMAS hay otra solucion reguladora HCO3/CO5” .
Datos: K, (NH,'=H'+NH;)=5,5-10"% K, (HCO; =H'+ COs*) = 5,5-107'".

SOLUCION: a) [CO5*]= 0,08 M; [NH,"] = 1,08 M; [HCO;] = [NH3] = 0,92 M
b) pH=9,19
¢)pH=9,19

11. Explique como prepararia 1,0 L de disolucion reguladora (amortiguadora) de pH = 5,
disponiendo unicamente de disolucion 1,0 M de acido acético y disolucion 1,0 M de
acetato sodico.

Dato: K, del acido acético=1,8 - 107

SOLUCION: Hay que mezclar 0,357 L de la solucién de acético y 0,643 L de la de acetato.
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12. Pequenas cantidades de acido fosforico (H;PO,) se usan en los refrescos comerciales

de cola. Un refresco de cola tiene una densidad de 1,00 g/ml y contiene un 0,05% de acido
fosforico en peso. Determinar:

a) La concentracion molar del acido fosforico en el refresco.

b) El pH del refresco.

¢) Se neutraliza totalmente el acido fosférico de una muestra de 1 litro de cola empleando
hidroxido sédico 0,2 M, calcular el pH final.

Datos: Constantes del acido fosforico (pK, = 2,12; pK,=7,21; pK, =12,32) Peso molecular

del acido fosforico = 98 g/mol

SOLUCION: a) [H,PO,] = 0,0051M ; b) pH = 2,46 ; c) pH = 12

13.- Se neutralizan 400,0 mL de una disolucion 0,10 M de acido cianhidrico, mediante la
adicion de hidroxido potasico solido con el fin de no alterar el volumen de la disolucion.
Calcular:

a) Grado de disociacion del acido y pH de la disolucion antes de adicionar hidroxido
potasico.

b) Cantidad de KOH (en gramos) necesaria para completar la neutralizacion del acido.

¢) pH en el punto de equivalencia.

d) pH cuando se ha adicionado la mitad de KOH necesaria para alcanzar el punto de
equivalencia.

Datos: Ka (HCN) = 4,6:10"'’; Peso molecular (KOH) = 56 g/mol

SOLUCION: a) @ =6,78107, pH=5,17; b)2,24gde KOH; c)pH=11,17;
d) pH=9,34

14.- En el laboratorio se prepara una disolucion disolviendo 2,0 g de sulfato amoénico en
600 ml de una disolucion acuosa de amoniaco 0,05 M.

a) Calcular el pH de la disolucion asi preparada.

b) Si a esta disolucion se le anaden 600 ml de HCI 0,05 M. ;Qué pH tendra esta nueva
solucion?

Datos: Pesos atomicos (g/mol ) S, O, N, H: 32, 16, 14, 1 ; Kb (NH3) = 1,8 - 107
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SOLUCION: a) pH =9,26; b) pH = 5,43

15.- El contenido total de didéxido de carbono (HCO;3 + CO;) en una muestra de sangre se
determina acidificando y midiendo el volumen de CO, desprendido. Se determiné asi que
la concentracion total de una muestra era 2,85-10> M y, por otra parte, se estableci que el
pH de dicha muestra, a 37 °C, era 7,48. ;Cuales son las concentraciones molares de HCOj3
y CO; en la sangre?

Datos: K| (H,CO;3) = 4,47 - 107; K, (H,CO3) = 4,68 - 10", Nota: El CO, disuelto en agua
es H,CO;

SOLUCION: [CO,]=1,97-10° M ; [HCO3] =2,850-102 — 1,97-10° = 26,53-10° M
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1. INTRODUCCION Y OBJETIVOS

La disolucion y la precipitacion de sales son fendmenos habituales, tanto en los
procesos quimico-industriales como en la experiencia cotidiana. Por poner algiin ejemplo en
este ultimo aspecto, la caries consiste esencialmente en la disolucion del esmalte dental en
disoluciones acidas, y la precipitacion de ciertas sales en los rifiones da lugar a los célculos
renales.

Al estudiar este tema, los alumnos deberan ser capaces de:

- Calcular la solubilidad de una sal a partir del producto de solubilidad y viceversa.

- Calcular las concentraciones de los iones en disolucion cuando se producen

equilibrios entre una sal disuelta en agua y su precipitado.

- Realizar los célculos expuestos en los dos epigrafes anteriores, considerando

equilibrios simultaneos acido-base y la presencia de un ion comun.

- Evaluar de forma cualitativa la importancia del efecto salino y formacion de

complejos en la solubilidad de una sal.

- Predecir, mediante los célculos adecuados, si se producira la precipitacion de una

sal a partir de concentraciones de aniones y cationes conocidas.

- Explicar el fundamento de la precipitacion fraccionada y realizar calculos para

casos concretos en los que se produzca.

2. SOLUBILIDAD DE SOLIDOS IONICOS. PRODUCTO DE SOLUBILIDAD.

En temas anteriores ya se analizaron, de forma cualitativa, la solubilidad y
mecanismos de las disoluciones. Los equilibrios de solubilidad son un caso particular de
equilibrios heterogéneos, entre un soluto sin disolver y especies en disolucion. Este equilibrio
solo puede aplicarse cuando el soluto cumple dos condiciones:

1- Ser electrolito

2- Poco soluble en agua
Por lo tanto, se puede aplicar a sales e hidroxidos insolubles (poco solubles).

En el agua, se considera que las sustancias, en general, son:

Insolubles si S <1 mg/l
Poco solubles si S~1g/l
Muy solubles si S>10g/1
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Cuando una sal M,X, se disuelve parcialmente en agua, se tiene:

M X, (s) =  aMP" (ac) + bX* (ac)
La reaccion directa representa el equilibrio de solubilidad y la inversa el equilibrio de
precipitacion.

Se trata de un equilibrio heterogéneo, en el que se cumple la relacion:

KpS — [Mb+]a . [Xa—]b

La constante Kps se denomina producto de solubilidad, producto de concentraciones
elevadas a unos exponentes.
Es la constante del equilibrio que se establece entre un soluto solido y sus iones en disolucién
saturada.

Al producto [Mb+]a : [Xa’]b se denomina, en general, producto idnico. En el
equilibrio, coincide con el producto de solubilidad. Si es mayor que el producto de

solubilidad, se dara la precipitacion.
3. RELACION ENTRE PRODUCTO DE SOLUBILIDAD Y SOLUBILIDAD

La solubilidad, que como ya se ha mencionado previamente, es la concentracion de
soluto en una disolucion saturada (en contacto con soluto sin disolver), o la maxima cantidad
de soluto que se puede disolver en una cantidad de disolvente, a una temperatura dada, puede
determinarse en funcion de Kps :

) Kps= [Agt]" [CI]
AgCl (s) == Ag+(ac) + CI (ac) Kps= s s =& —> s :\’ Kps
S S

_ + . _ 3
CaCl, (s)=== Ca¥*(ac) +2CI" (ac) ‘ Kps= Il om0~ \’ Kps

S 2s Kps = S'(ZS)2=4S3

En general:

(as)*: (bs)> =Kps

2 - bb. S (atb) = Kps
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De donde:

S — a+Db| Kps
Va®-b°

Ejemplo 1. La solubilidad S se suele expresar en mol/l o g/l. Asi, por ejemplo, a 25 °C, la
solubilidad del AgCl en agua, dado que Kps=1,72-107"°, es:

[Ag'T- [CIT= 1,72 - 10" lo que implica que S =+/1,72-10"° =131-10"M
1,31 - 10 mol/l - (107,9 + 35,5) g/mol = 1,88 - 10 g/l

A 25 °C, por lo tanto, pueden disolverse en agua pura 1,88 mg de AgCl por litro.

Ejemplo 2. La solubilidad del CaF, en agua es 16,8 mg por litro. La solubilidad nos
permite conocer la concentracion de los iones en disolucion y poder calcular el producto
de solubilidad, pero para ello es preciso expresar la solubilidad en molaridad, no
gramos/litro:

168-107 g/L

= =215-10* M
40,1 +2-19,0 g/ mol

Kps=[Ca®][F]?=S-(2S)’=4-S’=4-(2,15-107’ =398 - 10"

Estos ejemplos también ilustran el hecho de que no siempre el menor valor de Kps
implica menor solubilidad. Solo pueden compararse de forma directa las sales con igual

estequiometria.
4. FACTORES QUE AFECTAN AL EQUILIBRIO DE SOLUBILIDAD
Ya se analiz6 en temas anteriores la influencia de la temperatura, que influye de

distinta forma segtn el proceso de disolucion sea exotérmico o endotérmico. Otros factores

que influyen en la solubilidad de sélidos i6nicos son:
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v Efecto del ion comun.

En los equilibrios de las sales e hidroxidos insolubles, la presencia en el medio de
aniones o cationes comunes los hace mas insolubles, disminuye su solubilidad, por aplicacion
del principio de Le Chatelier referido a cualquier equilibrio.

AgCl (s) == Ag+(ac) + CI (ac)
 — S \ s
Ag'NO-, (ac)
Si afiadimos al sistema en equilibrio una disolucion de nitrato de plata, la presencia de

cationes plata desplaza el equilibrio hacia la izquierda precipitando mas cloruro de plata.

Ejemplo 3. Anteriormente se calculd que la solubilidad del AgCl a 25 °C en agua es de
1,86 - 102 g/1. En una disolucion acuosa de NaCl 0,01 M, la solubilidad es:
1,72-10°=S-(S+0,01 )~S-0,01,dedonde S=1,72-10"°/0,01
=1,72-10°M
Que supone que la aproximacion realizada es correcta.

Se observa que la solubilidad disminuye respecto del caso anterior unas mil veces.

v Influencia del pH.
Es un caso particular de efecto de ion comuln, que nos encontramos en todos los

hidroxidos insolubles y en todas las sales cuyos aniones tengan caracter basico.

Por ejemplo: La solubilidad del Mg (OH), , aumenta al disminuir el pH (< [OH])

—
Mg(OH), (s) =————= Mg?*"(ac) + 2 OH (ac)

/\f HZO
H

El equilibrio se desplaza a la derecha, aumentando la solubilidad del hidréxido de

magnesio.
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Otros ejemplos:
El CaCO:s (s) aumenta su solubilidad en medio 4cido. Este hecho explica el proceso de
formacion de las cuevas y el deterioro de los monumentos (piedra caliza) que produce la

[luvia acida.

——»
CaCO, (s) =————= Ca*(ac) + CO;* (ac)

Q ™~ HCO;(ac)
H+

El CO, disuelto en el agua de lluvia (H,O + CO;) proporciona un medio acido
(H2CO:s), los aniones carbonato se convierten en aniones bicarbonatos solubles y el equilibrio

se desplaza disolviéndose mas CaCOs ().

La disolucion del esmalte dental, formacion de caries, es otro ejemplo del efecto del

pH en la solubilidad de sales insolubles.

 —
Ca,,(PO,), (OH), (s)=—=——==10 Ca?* (ac) + 6 PO,* (ac) + 2 OH- (ac)

\‘\‘ + H,0

La solubilidad del hidroxi apatito aumenta al aumentar la acidez.

Seguidamente se muestran ejemplos cuantitativos que demuestran la variacion de la

solubilidad con el pH.

Ejemplo 4. La solubilidad del Mg(OH), a 25 °C, dado que su Kps = 8,9 - 102, es:
- En agua pura, S-(2-S)’=89-10"
S=13-10"M
No se consideran los OH" del agua, porque el equilibrio H,O <> H" + OH se
desplaza hacia la izquierda.
- En disolucién de pH = 12,0, S-(0,0l+2-S)=89-10"
S-0,010°=8,9-10"7, S=89-10°M

La variacién de solubilidad se debe al efecto de ion comun.
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Ejemplo 5. La solubilidad del Cr(OH); es 5,62 ug por litro. Calcular su producto de
solubilidad.
Primero calculamos la solubilidad, expresada como molaridad.

0 562-10°g/L
(52,0+3-17,0) g/ mol

=5,46-10"°M

Se puede iniciar la resolucion de este ejemplo sin considerar los iones OH™ del agua,
suponiendo que su concentracion en el medio es despreciable frente a los OH™ aportados por

el hidroxido de cromo:

Cr(OH), (s) == Cr3* + 30H"~

Kps=S-(3S)°*=27-8" = Kps=2,4-10*

Sin embargo, en este caso esta suposicion no es cierta y es preciso considerar los
iones OH™ aportados por el agua y considerar el efecto de ion comiin que ejercen:

10" = [H'][OH] (1)

[H']+3[Cr*] = [OH] @)

Considerando que [Cr''] = S = 5,46:10® M y despejando [H'] en la ecuacion (1) y
sustituyendo en la ecuacion (2):

[ ] 10 14 o
OH" [—] +3-5,46-10"

[OH]*- 1,638 - 107 [OH]-10"=0 = [OH]=2,11-10"M
De aqui se deduce que los OH™ aportados por el agua son:

107"

OH" =————=47-10"°M

o} 2,11-107

Puede apreciarse que no pueden despreciarse frente a los OH aportados por el
hidroxido.
El producto de solubilidad del Cr(OH); queda asi:

Kps =[Cr’'][OH] =546 - 10®°- (2,11 - 107)*=5,13 - 107

El valor final, no obstante, es del orden de magnitud del obtenido de forma aproximada.
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v Efecto salino.

Se conoce con este nombre al efecto que produce sobre la solubilidad la presencia en
disolucion de iones no comunes.

No se analizard de forma cuantitativa. Las interacciones electrostaticas que crean los
nuevos iones hacen que algunos iones de la sal no se comporten de forma activa al estar

rodeada e interaccionando con otros.

En capitulos anteriores estableciamos que, en general, aplicamos la ley de accion de
masas suponiendo que la concentracion es igual a la actividad; esto se puede hacer siempre
que trabajemos con disoluciones diluidas. Si el medio es de mayor concentracion es necesario
considerar la actividad.

La presencia de otros iones aumenta la fuerza i6nica del medio y esto hace que los
coeficientes de actividad ya, yB se hagan mas pequefios; como Kps es constante, [A] y [B]
tienen que aumentar. Esto explica el aumento de solubilidad de sélido i6nico en presencia de

1ones no comunes.

Kps=[A]ya - [X"]yB

v Formacion de complejos estables con los aniones o cationes de la sal.

Aumenta la solubilidad, segun el principio de Le Chatelier:
AgCl(s) == Ag" + Cl_
Ag" +2 NH, = [Ag(NH,),]

5. REACCIONES DE PRECIPITACION

Las reacciones de precipitacion son aquellas que dan como resultado la formacion de
un producto insoluble llamado precipitado.

Cuando mezclamos dos disoluciones que contienen iones que pueden formar una sal
insoluble, esta se forma dando lugar a un precipitado.

(Como predecir si se producird precipitacion? Calculamos los productos i6nicos y

comparamos su valor con Kps:
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En equilibrio (disolucion saturada): [M"'T* - [X*1° =Kps.
En disolucién insaturada: [M**]*- [X*]°<Kps. No hay precipitacion

En disolucion sobresaturada (inestable): [Mb+]a : [X‘ﬁ"]b >Kps Habra precipitacion

El producto de concentraciones de iones en disolucion nunca puede sobrepasar el valor de
Kps (representa la saturacidon): si intentamos sobrepasarla se produce un precipitado. En

solucion lo maximo que puede haber de ambos iones es su Kps.

Ejemplo 6. El acetato de plata tiene un producto de solubilidad de 2,3 - 107, y el
acido acético una constante de acidez de 1,8 - 107, Sobre 30,0 ml de una disolucion 1,4 M
de acido acético se vierten 20,0 ml de una disoluciéon 1,2 M de nitrato de plata, ;se
produciré precipitacion?.

AgNO; —» Ag" + NOy

[Ag'] =(0,02:1,2) /0,050 =0,48M

elb el el e
. [HAC] [HAC], _lAUJ - [HAC], , y despejando, queda:
[AC_]:\/LS‘lo_S'% — J18-107.084=3,9-10°M

Con este valor de concentracion se comprueba que la aproximacion realizada es
adecuada, dado que 3,910 M es despreciable frente a 0,84 M.
[Ag]  [Ac]=1,87 10" <23 107, por lo que no precipita el acetato de plata.

6. PRECIPITACION FRACCIONADA

La precipitacion fraccionada, que se aplica en analisis quimicos, permite la separacion
de iones que se encuentran en disolucidon, precipitando de forma escalonada las

correspondientes sales insolubles.

a) Separacion de aniones en disolucion:
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Ejemplo: Se dispone de una disolucion que contiene aniones cloruro y aniones
cromato que se desean separar por precipitacion selectiva. El método consiste en afadir
lentamente una sal soluble de plata que ira proporcionando los cationes plata necesarios para

la precipitacion de cada uno de los aniones.

Las preguntas que generalmente se plantean son las siguientes siguientes:
(Quién precipita primero?
(Cuando empieza a precipitar el segundo?

(Cuanto queda del primero cuando empieza a precipitar el segundo?

Para resolver las dos primeras determinamos la concentracion de cation plata que

necesita cada anion para precipitar.
La tercera pregunta se resuelve calculando la concentracion que queda del primer
anion en disolucion para la concentracion de cation plata en el comienzo de la precipitacion

del segundo.

En el siguiente ejemplo se analiza la separacion de dos aniones por precipitacion

selectiva de sus sales de bario:
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Ejemplo 7. Sobre una disolucion formada con 120 ml de NaF 0,40 M y 360 ml de
Na,;S04 0,40 M, se aniade lentamente BaCl, disuelto, que se supondrd que no afecta al
volumen total de disolucion. Indicar qué sal precipita primero, el BaSO4 o el BaF,, y
calcular la concentracion del anidon que precipita primero cuando empiece a hacerlo el
segundo.

Kps (BaSOy) =1,5-107; Kps (BaF,)=1,7-10°

1,5-107 15-10°  15-107

Ba** = = = =5-10°M
[ para pptar. BaSO4 |_SO427J M 0’30
0,120+ 0,360
_6 —6 —6
I:Ba2+ para pptar. BaF2 = L7 }02 = L7-10 - = L7 102 =17-107*M
F} T 0120040 | 010
0,120+ 0,360

Se alcanza primero la concentracion de cation bario (II) necesaria para que
precipite el sulfato correspondiente. Cuando el fluoruro de bario empiece a precipitar,
como [SO4*] va disminuyendo, cada vez queda més [Ba®'] libre, hasta que:

1 L5107
50,7 =21 _gg.10°M
1,7-10

Es decir, ya ha precipitado en ese momento casi todo el sulfato.

b) Separacion de cationes en disolucion:

Un método habitual se basa en la precipitacion selectiva de sulfuros insolubles que se

consigue haciendo burbujear una solucion saturada de H,S (0,1 M).
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Ejemplo 8. Sobre una disolucion de CdCl, y de ZnCl,, ambas 0,01M, se burbujea H,S a saturacion
(0,1 M) y se regula la acidez por adicidon de &cido clorhidrico.

a) Calcular el valor de pH que inicia la precipitacion de cada uno de los cationes.

b) Es posible la separacién cuantitativa de ambos cationes (<10°M).

Datos: Kps (CdS) = 7-107"; Kps (ZnS) = 2:10%°; K;(H,S) = 107; K, (H,S) = 1,3-107"

Solucion:
En primer lugar calculamos la [S*] que se necesita para que comience la precipitacion de cada
cation.
- Para Cd*"se necesita una [S*] = 7-10%7/0,01 = 7-10*°M
- Para Zn’' se necesita una [S*] =2-10°/0,01 = 2-10*M
Como son valores tan pequefios, en realidad no se pueden medir. El problema se resuelve haciendo

burbujear H,S a saturaciéon (0,1M) y regulando el valor de pH por adicion de 4cido clorhidrico

logramos la separacion de ambos.

a)
H,S == HS +H' K, =107
HS: =—= S + H* K, =13.10"1
—_— _ _ _ =20
HS == S +2H K=K, K,=1310
[S2] [H*]? .
K=131020 - "=~ ° - || 310
[H,S] )
. %]
0,1M / \
7-1025M 2-1023M
Para Cd2?* Para Zn**

Para Cd** —=> pH=-1,63

Para Zn2* —» pH=-0,90

b) Calculamos la [Cd*"] que queda en disolucién cuando inicie la precipitacion el cation Zn>*, que
tiene lugar cuando la [S*]=2-10"M
[Cd*1=7-1077/2-10% =3,5-10"M > 10°M

Luego no se logra una separacion cuantitativa, la [Cd*"] libre deberia ser inferior a 10°M.
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7. LIMITACIONES DE LOS PRODUCTOS DE SOLUBILIDAD.

La relacion entre solubilidad y producto de solubilidad es en realidad més compleja de
lo que se ha analizado anteriormente. Por esta razon, las concentraciones de iones presentes
en disolucion calculadas a partir de Kps se desvian a veces notablemente de los valores

experimentales.

Por una parte, por simplicidad, no se suelen considerar toda una serie de equilibrios
que tienen lugar simultdneamente en la disolucion, donde suelen darse equilibrios de
formacion de complejos y de hidrolisis. Asi, por ejemplo, el sistema AgCl que se suele

representar de la forma:

AgCl(s) == Ag*(ac) + CI (ac)

Estaria mejor representado considerando los siguientes equilibrios simultaneos:

AgCl(s) =—— AgCl(ac) =—— Ag* + Cl

-Clj[+Cr o+ c% c1-
V.
- +ClI™ +Cl~
AgCl, (ac) S AgCl?™ =—=  AgCl 2o
-Cl- -Cl-

Con el ejemplo descrito, se puede entender que la solubilidad no la determinan solo

las concentraciones de los iones plata y cloruro.

Ademas, los iones en disolucidon no estan aislados, existiendo interacciones
electrostaticas y formacion de pares i6nicos entre ellos, con lo que para calculos mas exactos
es necesario operar con coeficientes de actividad (ver Tema 2), que permiten tratar con
concentraciones efectivas. La concentracion efectiva de iones es proxima a la concentracion

para valores inferiores a 0,001 M.
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8. PROBLEMAS PROPUESTOS

1.- Se tienen 960 ml de una disolucidn acuosa de nitrato de plomo (II) que contiene 66,2 g de
soluto. Esta disolucion se completa hasta un litro mediante disolucion de HCI 10 N. Teniendo
en cuenta que la solubilidad del cloruro de plomo (II), en estas condiciones, es de 1,00 g por

100 ml, se desea saber:
a) Tanto por ciento de la sal que ha precipitado.
b) Producto de solubilidad del cloruro de plomo (II).

c) Si al litro de disolucion obtenida se afiaden 29,95 g de cloruro sddico, suponiendo que no
haya variacion de volumen, ;cual serd el porcentaje de cloruro de plomo (II) precipitado
ahora?

Las masas atoémicas del Pb, CI, N, O y Na son, respectivamente: 207,2; 35,5; 14,0; 16,0 y
23,0 g/mol.

Solucién: a.- % PbCl, precipitado = 82 %, b.- Kps(PbCl,) = 1,86:10* c.- % PbCl,
precipitado = 99,63 %

2.- A 80,0 mL de una disolucién 0,050 M de K,CrO4 se afiaden 20,0 mL de una disolucién
0,010 M de AgNOs. Calcular la cantidad (en g) de solido que precipita.

Kps. (AgCrO4) = 1,7 - 107"

Solucién: Ag,CrO, precipitado = 0,0332 g

3.- Se disuelve hidréxido de aluminio en agua pura. Calcular su solubilidad y el pH de la
disolucion saturada. Kpg. (Al(OH)3) = 5-107°
Solucién: Solubilidad = 5-10"* M, pH=7,0

4.- Calcular el intervalo de pH que permite una separacion cuantitativa de Fe'* y F e’ por
precipitacion como hidroxidos en una disolucidén en que cada i6n es 0,01 M; considerando
una separacion cuantitativa cuando la concentracion ha disminuido hasta 10 M.

Kps. (Fe(OH)3) =107, Kps (Fe(OH)y)=1,4-107"

Solucién: Intervalo de pH = 3,67 - 7,57
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5.- Una solucion 0,1 M en Co™" y Cu*" y 0,3 M en H', se satura con H>S ([H,S]=0,1M).
a) ;{Qué cation precipita?

b) (A qué valor de pH precipita el segundo catién?

Kps. (CoS) = 10", Kps (CuS) =107, K, (H,S)=1,1- 107, K, (H,S)=1- 10"

Solucién: a) Precipita el catién Cu**, b) pH = 1

6.- Cuando la caliza CaCOs (s) entra en contacto con agua que contiene CO, disuelto
(H>CO3), se produce su disolucion segin el proceso: CaCOs (s) + H,COs (ac) =, Ca (ac) +
2 HCOs'(ac). Calcular la solubilidad de la caliza en un agua que contiene 0,03 mol/L de 4cido
carbonico. Justificar razonadamente si esta solubilidad es mayor o menor que la de la caliza
en agua pura.

Datos: Kps (CaCOs) =4,9-107, K; (H,CO3) =4,4-107, K, =4,7-10"".

Solucién: La solubilidad es 7,0.10°M. Es mayor que en agua pura (7,0-10°M) porque
disminuye la concentracion de anion carbonato libre al darse el proceso: H,COs3 + CO32'=

2HCO:s.
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1. OBJETIVOS

o Conocer los conceptos fundamentales de la Electroquimica.

e Conocer los aspectos termodindmicos de las reacciones redox.
e Aprender a calcular y aplicar potenciales redox.

o Conocer las aplicaciones de las pilas y baterias.

o [Establecer las caracteristicas de los procesos electroliticos.

2. DEFINICIONES PREVIAS

A lo largo del tiempo se han sucedido tres definiciones distintas de oxidacion:
a) Ganancia de oxigeno; b) pérdida de hidrégeno; c) pérdida de electrones.
Ejemplos:
a) C+0, —» CO;
b) CH;-CH,OH — H, + CH;-CHO
c) Fe*" (+1/22CL) — Fe*" (+CI")
La mas general e importante es la ultima porque engloba las anteriores y todos los casos

posibles.
En paralelo han ido las definiciones de reduccion:

a) Pérdida de oxigeno; b) ganancia de hidrégeno; c) ganancia de electrones.
Ejemplos:
a) Cloy — Cll + 20,
b) CH,=CH, + H, —» CH;-CH;s
c) Cu®' (+Fe) - Cu (+Fe™).
Oxidacién y reduccion no pueden existir separada o individualmente sino conjuntamente,

es decir, hay una transferencia de electrones a la que se denomina proceso redox.

El oxidante oxida al reductor, reduciéndose y, a su vez, el reductor reduce al oxidante,
oxidandose. Tras la transferencia redox se obtiene una nueva pareja de oxidante y reductor,
facil de recordar por analogia formal con una reaccion acido-base segiin Bronsted-Lowry

(transferencia de protones):

QUIMICA 1 -3- REDOX Y ELECTROQUIMICA



—_—

+ H,0
\ACIDOS /
BASES

Acido-base:

Redox: —= Cu + Fe2*

Cu?t +
\ REDUCTORES/
OXIDANTES
La reversibilidad sugiere equilibrio y el valor numérico de la constante indica qué miembro

esta mas favorecido, que siempre es el de las sustancias mas débiles. La ciencia que estudia

la interrelacion quimica-electricidad se denomina electroquimica.

3. PILAS

Una pila es un dispositivo que aleja en el espacio la oxidacion y la reduccion obligando a
que los electrones recorran parte de un circuito y, si se desea, que ejecuten un trabajo

eléctrico (mover un motorcito, encender una bombilla, hacer sonar un timbre, etc.).

La primera “pila” esta relacionada con los experimentos del italiano Galvani (contraccion
de una pata de rana al tocarla con dos metales distintos). El también italiano Volta
consiguid diferencias de potencial mayores al apilar alternativamente discos de dos metales
diferentes separados siempre por papel de filtro empapado en una disolucién acuosa de

acido sulfurico.

Los adjetivos “galvanica” o “voltaica” NO ES UNA PILA

Cu2+
SO

HEREN
/N

las pilas ya que si consumen corriente Zn (gris)

siguiendo a la palabra pila, resultan —— Azul

Transferencia de electrones

innecesarios, como asi mismo la expresion 1, superficie del metal

"productora de corriente", inherente a todas

eléctrica, estamos ante una electrolisis. Figura 1

Como se representa en la figura 1, si en una disolucion de CuSO4 en agua echamos unos

trozos de cinc, se observan visualmente ciertos cambios espontaneos:
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El color azul palidece y eventualmente desaparece, y el cinc se recubre de un polvo rojizo
(Cu).
Reaccidn espontanea: Cu**(ac) + Zn(s) — Cu(s) + Zn>"(ac)

azul gris rojo incoloro

Los electrones no viajan por un hilo conductor ni se puede obtener ningln trabajo util; tan
solo podria detectarse un leve calentamiento por ser la reaccion espontanea y exotérmica.
Ha de impedirse la transferencia directa y en el mismo sitio de los electrones, o sea, hay

que alejar la oxidacion y la reduccion. Hay varias maneras de conseguirlo:

1) Se puede realizar el montaje de la figura 2:

OXIDACION:  Zn(s) —= Zn2*(ac) + 2¢

REDUCCION:  Cu?*(ac) + 2e- —= Cu(s)

REDOX:  Zn(s)+Cu?"(ac) — Zn2*(ac) + Cu(s)

Tabique poroso (deja pasar los iones pero
impide la mezcla de las dos soluciones)

Figufa 2

En la parte exterior del circuito, se mueven los electrones desde el cinc al cobre. Ambas
barras metalicas reciben el nombre de electrodos, denominandose &nodo al que sufre la
oxidacion (el Zn) y catodo al que produce la reduccion (Cu) (una regla nemotécnica
sencillisima, se basa en la letra inicial, vocal o consonante, de las palabras implicadas,

como ha quedado subrayado).

En las disoluciones no hay movimiento de electrones sino de iones; la corriente es
transmitida por el desplazamiento de los cationes (Cu®" y Zn>") hacia el catodo, y el de los
aniones (SO4> en este ejemplo) hacia el 4nodo. Siempre existe electroneutralidad tanto en

el compartimento catédico como en el anddico.
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(Hacen falta los dos metales y los dos cationes necesariamente? Parece que los reactivos
son el Zn (s) y los iones Cu®" (ac). Del Cu (s) se podria prescindir y sustituirlo por lo que
mas adelante llamaremos un electrodo inerte (platino o grafito); como al transcurrir la
reaccion se recubrira de cobre, ;para qué complicar innecesariamente la situacion? Los
cationes cinc son el producto de la reaccion. jPor qué ponerlos inicialmente? Si el cinc se
introduce en agua pura, inicialmente no hay iones apreciables, nadie puede conducir la
corriente y la pila no funciona. Es menos complicado poner una sal con los mismos iones

que se van a producir que otra de diferente composicion.

2) La manera mas frecuente de montar una pila consiste en utilizar dos recipientes (2 vasos
de precipitados), uno para cada electrodo y su electrolito, y conectarlos externamente por
un hilo conductor que une los electrodos y un puente salino que conecta fisicamente los

dos electrolitos:

Puente
salino

(K*CI)

Figura 3

El puente salino es un tubo en U invertido lleno con una solucién saturada de un electrolito
con un anién y un catién de parecida movilidad (por ejemplo, K'CI'); para que no se vacie
lleva en los extremos dos tapones de algodon o lana de vidrio que al mojarse permiten el
movimiento de los iones. Mejor aun es prepararlo en caliente con un 3% de agar-agar que
al enfriarse gelifica y evita que se vacie. En el ejemplo de la figura, en el extremo
izquierdo entran iones Zn>" y salen iones CI; en el otro extremo entran iones SO4> y salen
iones K'. Siempre hay un flujo de cationes hacia el catodo y de aniones hacia el anodo. La

figura 3 constituye el esquema de la pila Daniell.

Notacién y simbologia de las pilas.
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Para evitar dibujar el esquema de cada pila se ha convenido una notacion abreviada y clara,

que en el caso de la pila Daniell seria:

Zn (s)/ Zn** x M // Cu?" y M / Cu (s)
CONCENTRACIONES QUE DEBEN SER ESPECIFICADAS

En ella aparece, a la izquierda, el anodo (metal y sus iones) y a la derecha el catodo (metal
y sus iones). Las barras inclinadas indican interfases y la doble barra el tabique poroso o el
puente salino (a nivel elemental no se especifica su composicion, dando por supuesto que

no interviene en las reacciones).

Para una pila sencilla con dos electrodos del tipo metal-iones, esa notaciéon esboza las

semirreacciones, simplemente “leyendo” de izquierda a derecha:

Zn (s)/ Zn*" y Cu?"/Cu(s)

_—

OXIDACION REDUCCION

Pero esta simplicidad no se da con otros tipos de electrodos donde intervienen no metales
(en muchos casos gaseosos) y aniones, dos tipos de cationes, electrodos inertes para que

entren o salgan los electrones, etc. Ejemplo:

Zn (s)/ Zn** x M // Cl-y M/ Cl, (g) / Pt (s)

_— -

OXIDACION REDUCCION

4. ASPECTOS CUANTITATIVOS Y TERMODINAMICOS

4.1. Fuerza electromotriz, diferencia de potencial, potenciales normales o estadndar de

electrodo y clases de electrodos.

Una pila convierte espontdneamente energia quimica en energia eléctrica; su espontaneidad
equivale a una fuerza electromotriz (f.e.m.) que mueve los electrones y los iones a través
del circuito correspondiente. Habitualmente se considera esa f.e.m. idéntica a la diferencia

de potencial entre los electrodos, medible mediante un voltimetro.
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Aplicando los conocimientos de termodindmica estudiados se puede demostrar de forma

relativamente sencilla (véase Apéndice I) que se cumple:
AG = - nFEcelda
donde n es el nimero de electrones intercambiados.

Para un proceso espontdneo, n y F son cantidades positivas y AG negativa, asi que Eceiga
debe ser positivo. Para las reacciones en las que los reactivos y productos estan en sus

estados estandar la anterior ecuacion se escribe:
AG® = - nFEOcelda

Puesto que la reaccion redox neta de la pila es la suma de dos semirreacciones (Figura 2) el
cambio de energia libre total puede obtenerse sumando los cambios de energia libre de las

semireacciones de oxidacion, AG®y, y de reduccion, AG®q .

De igual manera, podemos asignar un potencial a cada semirreaccion y obtener el potencial
de celda, o sea la fie.m. estandar de la pila para cualquier reaccion, sumando los

potenciales de las semirreacciones de oxidacion y reduccion:
EOcelda = Eoox + EOred

Es importante poder conocer, y tabular, los potenciales de todos y cada uno de los
electrodos posibles puesto que asi se podria calcular el potencial estandar de cualquier

reaccion redox combinando los potenciales de las dos semirreacciones que la integran.

Lamentablemente no es posible medir experimentalmente el potencial absoluto de una

sola semirreaccion y hemos de conformarnos con medir diferencias de potencial.

La semirreaccion que se escoge como referencia estandar es la que ocurre en el electrodo

estandar de hidrogeno:
2H* + 2¢ =——= H,(g)

Al electrodo normal o estandar de hidrogeno se le atribuye un valor de E' igual a 0

voltios.
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La figura 4 muestra la construccion de este electrodo. Hidrégeno a 1 atm burbujea en
contacto con un hilo de platino que en el extremo lleva una laminilla platinada (Pt
finamente dividido depositado electroliticamente). Va sumergido en una disolucién que en
primera aproximacién tomamos como H' (ac) 1 M, aunque mas exactamente serian
protones hidratados de actividad 1 (a estas concentraciones no es verdad que

concentraciones y actividades sean iguales).

Pt

T =298 K (25 °C)

1 M (en rigor, actividad = 1)

| —>

Figura 4

Si se construyen pilas con el electrodo estandar de hidrégeno y otro cuyo potencial se
quiere determinar, también en condiciones estandar, se pueden medir diferencias de
potencial o, lo que es lo mismo, el voltaje estdndar establecido en la celda formada y
atendiendo al sentido de la semirreaccion pueden construirse tablas de potenciales

normales o estandar de electrodos.

Asi, por ejemplo, cuando se prepara una pila con la semicelda estandar cobre-ion clprico y
el electrodo de hidrégeno, antes descrito, se observa que se produce, durante la operacion
de la celda, un aumento de la masa del electrodo de cobre metalico, el cual actia como

catodo, ya que en ¢l tiene lugar una reaccion de reduccion.
Por lo tanto la reaccion que ocurre espontaneamente en la celda sera:
H, (1 atm) + Cu®" (1IM) — 2H'(1IM) + Cu (s)

Los electrones son transportados desde el electrodo que tiene carga negativa, el anodo,

hacia el electrodo cargado positivamente, el catodo.

El potencial de esta celda estandar es 0,34 V a 25 °C y se tendra:

Eocelda = E° (H2/ H+) +E° (Cu2+/ Cu)
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y puesto que E°(H,/ H") es igual a cero:

0,34 V =0+ E°(Cu*"/ Cu)
Asi pues, el potencial estandar de la reduccion del cobre [Cu®” + 2¢” > Cu] es E° (Cu®"/
Cu)=0,34V.

Si la pila se construye con el estandar de hidrégeno y el electrodo estandar de cinc se
obtiene una f.e.m. de 0,76 V y se observa que la masa del electrodo de cinc metélico
disminuye, por lo que funciona como anodo, ya que se produce una reaccion de oxidacion

y los electrones fluyen desde este electrodo hacia el electrodo de hidrégeno.
La reaccion global que tiene lugar es:
Zn (s) + 2H" (IM) = Zn*" + H, (1 atm)
Para esta pila se tendra:
E°ciqa= E°(Zn/Zn*")+E°(H'/ H,)
como E°(H'/H,) es igual a cero:

0,76 V= E°(Zn/Zn*") +0

Por lo tanto, el potencial estandar para la semirreacciéon de oxidacion del cinc [Zn > Zn*"

+2¢ Jes E°(Zn/Zn*")=0,76 V.

Puesto que en esta célula ocurre espontaneamente la oxidacion del Zn y no la reduccién del
Zn*", esta Gltima debe tener mayor dificultad termodindmica para producirse que la
reduccion de H'. Expresado de otro modo, el potencial estindar de la semirreaccion [2H" +
2¢™> H,] debe ser mas positivo que el de la semirreacciéon [Zn®*+ 2¢” = Zn], pues cuando

se combinan en una pila la que se produce espontdneamente es la primera.

Asi pues, teniendo en cuenta que la reduccion es de signo opuesto a la oxidacion, el
potencial estandar de la reduccién del cinc [Zn®* + 2¢” > Zn] serd E° (Zn*"/ Zn)=-0,76 V,

es decir 0,76V mas negativo que el potencial estandar de reduccion del hidrogeno.
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En Europa siempre se tabularon potenciales de reduccién; en E.E.U.U. hasta hace afios

(cuando adoptaron el criterio internacional = al europeo) los de oxidacién. Los valores

absolutos son idénticos; solo difieren los signos, + o -. Ningun criterio era mejor o peor,

pues en todas las pilas hay una oxidacion y una reduccion.

Los electrodos cuyos potenciales normales de reduccion tenemos tabulados pueden ser de

varias clases:

i)

ii)

iii)

Metal/cationes, como los ejemplos Cu/ Cu** 6 Zn / Zn*"; son los mas sencillos

Inertes, por ejemplo un hilo de platino o una barrita de grafito. No intervienen en
las reacciones electroquimicas pero son necesarios para la entrada o salida de
electrones cuando el electrodo NO es un metal (ver los casos citados a
continuacion).

Un no metal (gas, liquido o so6lido, no conductores, evidentemente) y sus iones
(aniones, excepto los del hidrogeno). Ejemplos:

Pt(s) / Cly (g) / CI' Pt(s) / Br, (1) / Br’

Pt(s)/Lx(s), I (I5) Pt(s)/Hy (g)/H'

Dos iones de distinto grado de oxidacion, por ejemplo:

Pt (s) / Fe*', Fe'" Pt (s)/ClO,; ", Cl-

Semirreaciones mas complejas:

Pt (s)/H', NOs, NO (g)

Pt (s)/ MnO4, H, Mn*"

Hay otros electrodos especiales, como el de vidrio que citaremos al final del tema o

variantes del caso (i) a base de metal - sal insoluble - sal soluble, por ejemplo:

Ag (s)/ AgCl (s)/ Cl" (ac)

Pt (s)/Hg (1) / Hg,Cl, (s) / Cl " (ac) (electrodo de calomelanos, nombre medieval del

cloruro mercurioso, Hg,Cl,).

La sal soluble, por efecto de ion comuin, mantiene bajisima e invariable la concentracion de

los cationes metalicos que viene dada por el correspondiente producto de solubilidad (ver

también mas adelante). Se conocen como electrodos de referencia.
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4.2. Espontaneidad de reacciones redox en condiciones estandar.

Si se dispone de una tabla de potenciales normales de reduccion es muy facil pronosticar si
una cierta reaccion redox es o no espontanea. Todo dependerd de que la F.E.M. de la
hipotética pila correspondiente a la reaccion redox a pronosticar, sea positiva o negativa;
en este ultimo caso no es espontdnea, no serd una pila sino una electrélisis, pero sera

espontanea la reaccion inversa.

Hay dos formas aparentemente distintas de calcular el potencial estandar.; es recomendable

utilizar una de ellas, la que considere mas clara, y no "mezclar" ambas:

17 "cambia" la reduccion a oxidacion

o] o]
E = ECATODO - EANODO

celda + +

Ambos de reduccion

EO = E(?ATODO + EAONODO
celda
Y Y
REDUCCION OXIDACION
EJEMPLOS DATOS ( Voltios)

a) Fe’ + Ag(s) = Fe?' + Ag' E%e M Ferr = +0,77
b) Cu(s) + 2H" = Cu?* + H,(g) EAg*/Ag = +0,80
c) Sn(s) + Mg¥ = SnZ* 4+ Mg(s) ECu2+/Cu = +0,34
Esnzysn = -0,14

d) Zn(s) + Clz(g) = Zn>* + 2CI E°
) Mg Mg = -238

CALCULO E°
n**/7n = -0,76

a) AE° = +0,77-(+0,80)=- 0,03

E’ _
. S = 41,36
b) AE 0-(+0,34)=- 0,34 CLrcl

©) AE° = -238-(-0,14)=-224

d) AE° = +1,36-(-0,76)=+2,12 @

donde AE°representa E°ciqa= E°cstodo — E anodo

Los procesos a, b y ¢ serian espontaneos al revés de como estan planteadas las reacciones.
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4.3. Ecuacion de Nernst.

Obviamente, seria una incomodidad verse obligado a trabajar siempre en condiciones
estandar para hacer célculos que solo valdrian para el instante inicial, puesto que al
transcurrir una reaccion varian las concentraciones. Esto qued6 solucionado por el gran
fisicoquimico aleman Nernst (el que enunci6 el tercer principio de termodinamica) que
descubrié experimentalmente la ley o ecuacion que lleva su apellido. Posteriormente se

comprobo que podia demostrarse termodinadmicamente.
Consideremos una reaccion redox del tipo:

aA+bB > cC+dD
Recordando de Termodindmica que:

AG =AG°+RT LnQ
y sustituyendo:

—NnFE =-nFE°+RT LnQ

Dividiendo por —nF :

E= E"—E LnQ
nk

Esta es la ecuacion de Nernst; para escribirla en su forma habitual basta con hacer la

., RT
operacion 3 Ln Q como:

8,31J.K".298 K
96500 C

2,31og Q =0,059 log Q

Lo que deja en definitiva:

£ _go_ 0:059

log Q

Donde E y E° son, respectivamente, el potencial y el potencial estandar de la reaccion

(Eocelda = Eocétodo - Eoénodo)~
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La ecuacion de Nernst permite calcular E en funciéon de las concentraciones de los

reactivos y productos en una reaccion redox.

Por tratarse de una reaccion, es también correcto escribir E y E° como AE y AE°® para
significar que el potencial que se calcula es igual a la diferencia de potenciales de las
semirreacciones en condiciones diferentes a las estandar, y como es practica habitual en

Termodinamica.

Se muestran algunos ejemplos de aplicacion de la ecuacion de Nernst:

1°" ejemplo:
Zn (s) + Cu®" > Zn*" + Cu(s)

AE = ppo_ 2059, J210 =+0,34—(—0,76)——0’05910 Zn —+110-20%%, Zn [1]
2 ow 2 ow 2 o

Eewvcy™ +0.34V
_ 076V Es obvio que en condiciones estandar [Zn’"] = [Cu*'] = IM y el

E° =
Zn**/Zn
logaritmo vale 0, o sea AE = AE®.

Para la pila Zn(s) / Zn*" 0,01M // Cu** 2M / Cu,

AE =+1,10 - 0,059

log =+1,10—

0,01 0’(;59 (-2,30)=+1,17V

Puede verse que se omiten (por invariables) las concentraciones del cinc y del cobre

solidos (actividad = 1). E°es invariable, dada su definicion.

2° ejemplo:
2Fe™ + Cl(g) > 2Fe™ + 2CrI
3+92 -12
AE - Ago. 0:059 log [Fe 2] [2c1 ]
2 [Fe’ °P,
Foor =+136V

B e /perr = +0,77V

Sea la pila:
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Pt (s) / Fe*" IM, Fe *" 0,001M // CI' 0,01 M/ CL, (g) 1 atm / Pt (s)

AE = AE°- 0,259 log (o= (o=f _ 136-0,77- #mg(lo—“’): +0,885V

i)

Notese que en el cociente de reaccion se emplean concentraciones o presiones, segin se
trate de solutos o de gases, respectivamente. En Termodindmica rigurosa habrian de ser

actividades o fugacidades.
La ley de Nernst es aplicable a un electrodo (semirreaccion) o a una reaccion completa.

Cuando se aplica a una semirreaccion de reduccién. E y E° son los potenciales en
condiciones cualesquiera y estandar, n son los electrones captados y las concentraciones

las que procedan en cada caso.

3% ejemplo:

Semirreaccion  Zn®" + 2¢° > Zn (s)

0059 1 07620059, 1 1y

E-E° = .
2 [Zn“"] 2 [Zn""]

E es inmune a multiplicar o dividir la semirreaccion por cualquier nimero, por ejemplo:

2+ -
27Zn" +4¢ =27n E 07629965 1 _
4 [Zn“]
Como 1 _ 1 quedaria E como arriba.
og - =2logr——
[zn* ] [zn*]
Y para la semirreaccion Cu’"+2¢ > Cu
0,059 1 0,059 1
E=E°-———1Io =0,34—-—1o 3
2 lce®] 2 P ]

El potencial de la reaccion en condiciones diferentes a las estandar, de forma analoga al

potencial estandar, sera:
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Ecelda= Ecatodo — Eanodo
Restando la ecuacion [2] de la ecuacion [3] se obtiene la expresion [1].

Asi pues aplicando la ecuacion de Nernst, a las semirreacciones correspondientes a los
procesos catodico y anddico, para concentraciones de reactivos y productos diferentes de

las estandar, segtin la férmula general:

0,059, | forma reducidal

E=E°
n o [ forma oxidada]

se pueden calcular los potenciales de reduccion de éstas y restdndolas de la forma
establecida se obtiene, también, el potencial de reaccion para valores cualesquiera de las

concentraciones.
4.4, Constante de equilibrio de procesos redox.

Recordemos de Termodinamica que la ecuacion:

AG =AG"+RT LnQ

Pues bien, en electroquimica, andlogamente a como se ha visto en Termodinamica, la

ecuacion de Nernst

0,059

AE = AE°— logQ

una vez alcanzado el equilibrio (AG =0 y Q = K) se transforma en:

0=AE°- 0,059 log K
n
Reajustando términos:
logK = NAE
0,059

y pasando a antilogaritmos:
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NAE®

K=1 00,059

Interesa resaltar tres comentarios:

o Ko es K¢ ni K, pues en los procesos redox pueden coexistir gases y solutos, para los
que se van a emplear, respectivamente, presiones y concentraciones. De hecho como
unas y otras se dan por comparacion con los estados estandar, tanto Q como K son
nimeros adimensionales. Eso no quita que al hablar de una presion o de una

concentracion las expresemos en atmosferas o en moles.litro™.

o Generalmente los valores de K son enormes para reacciones redox espontaneas.

o

Obsérvese que el exponente

(con n valiendo 1,2,3...) tiene un denominador

muy pequefio; si AE° vale algunas unidades, se obtendran constantes de equilibrio muy
grandes, es decir, las reacciones estan totalmente desplazadas a la derecha. Por
ejemplo, para la pila Daniell, n=2 y AE°=+1,10V,

2.1,10

K =10 =2.10"’

Observando las tablas de potenciales redox, lo maximo que puede valer AE® es unos 6

voltios (Li +1/2 F,) y eso daria K = 107'%

Si AE° se va a valores minimos, por ejemplo 0,1 6 0,01 voltios, lo cual en la practica es
muy improbable, pues dada la enorme variedad de electrodos habrian de elegirse dos
contiguos y de valores muy parecidos en la tabla de potenciales, tendriamos para n = 2
valores de K del orden de 2x10™ o de 2,2; el primer valor supone un equilibrio muy

desplazado a la derecha y el segundo poco.

o La constante de equilibrio VARIA espectacularmente si la ecuacién del proceso redox
se multiplica o divide por un nimero, a pesar de que como hemos visto E, E°, AE y AE°

no lo hacen; el motivo es la variacion de n:

Li(s)+ 1/2F, (g) =Li'F (s) AE°=+3,06 - (-3,05)=+6,11 V
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1.6,11

K — 10 0,059 — 10+103,6

2Li(s)+Fy(g) = 2Li'F (s) AE° = +6,11V

2.6,11

K — 10 0,059 _ 10+207,2

Evolucidn de la f.e.m. al gastarse una pila y relacion con las concentraciones.

Cuando va teniendo lugar a lo largo del tiempo el proceso redox espontaneo, la f.e.m. de la
pila que puede construirse con él, apenas varia y solo cae espectacularmente al final; es

decir, aun variando bastante las concentraciones, no lo hace apenas la f.e.m.
Vamos a expresarlo y comprobarlo con un problema concreto. Sea la pila Daniell:
Zn (s)/ Zn** 0,01 M // Cu** 2 M/ Cu (s)

Notese que [Zn?'] es muy baja y [Cu®'] bastante alta; el Zn*" no puede bajarse mucho mas
porque no habria iones conductores y el Cu*" tampoco puede subirse mucho dada la

limitacidén que supone la solubilidad.

Se considerara en el problema, para simplificar, que los volumenes de las dos disoluciones

son iguales, para que las concentraciones cambien por igual.

Calculemos:

a) La f.e.m. inicial.

b) La f.e.m. cuando se igualan [Zn®"] y [Cu*'].

c) Las concentraciones de los iones cuando AE = 1,00 voltio.

d) La constante de equilibrio y las concentraciones una vez alcanzado.
Datos:

AE°=1,10V;

Proceso: Zn (s) + Cu*" = Cu (s) + Zn*

Respuestas:

0,059  [Zn**]

lo =110
1Cu™]

0,059 0,01

a) AE =AE°—

log

=1167V

QUIMICA 1 -18 - REDOX Y ELECTROQUIMICA



Como puede verse no es mucho mayor que AE® y no podemos aumentarlo apenas.
b) [Zn*'] va subiendo desde 0,01 M y [Cu®"] va bajando desde 2M; como lo hacen en
la misma medida (ver ecuacion del proceso) se igualaran "a mitad de camino", es

decir [Zn*"] = [Cu®*'] = 1,005 M, o sea, la pila se habra gastado en un 50% y

tendremos:
AE = AEo—= 2039 10 1005 10y
2 1,005
AE baj6 solo 0,067 V.
0,059 [Zn*']
¢) L00=1L10-- lo =
logQ = (1,10 -1,00) 2 =339 Q=2454
g =T 059~
2454 = 0,01+x que da: x = 1,999 , por lo que:

[Cu*] = 0,001 M y [Zn®] = 2,009 M

Asi, la pila esta gastada en mas del 99,9 % y AE solo bajé de 1,167 a 1,00 V.

2.1,10
d) AE=0 Q=K =10"% =103 =1,9.10""
2+
[Zn2 I 19,10 : [Zn2*]=2,01M
[Cu™]

[Cu?*121,06.10°"M

Gastada al 100%, si se anulo la f.e.m. Obsérvese que en ¢ y d son casi iguales [Zn*] y

% gastado, pero no [Cu®’] ni AE.

4.5. Pilas de concentracion.

Cuando mezclamos dos soluciones del mismo soluto con diferente concentracion,
espontdneamente obtenemos una nueva disolucion con una concentracion intermedia
funcién de los moles de soluto y del volumen final. Este proceso puede hacerse no por via

fisica de mezcla sino por via quimica redox, y dar lugar a una pila.
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Cu(s)/Cu? 0,0IM//Cu* IM/Cu (s)

Anodo: Cu(s) > Cu*" +2¢ diluido
Catodo: Cu®" + 2¢ > Cu(s) concentrado
Pila: Cu*" (conc) < Cu®" (diluido) SE IGUALAN
2+
AE = aEe- 20 160 [Cuz b _ 09590, 001 _g 059 v
2 [Cu® logne. 2 1

E8u2+/Cu—Egu2+/Cu=+0,34—0,34=O (siempre vale cero en todas las pilas de

concentracion)

Ademas de igualarse las concentraciones del electrolito, el dnodo se gasta y el céatodo

aumenta de peso.

Las pilas de concentracion pueden ser de gases o incluso jugar con distinta composicion de

electrodo:

Pt (s)/H, (g) 10 atm / H" (ac) IM // H' (ac) IM / H; (g) 1 atm / Pt (s)

La pila tiende a igualar

Anodo:  H,(g) —= 2H" + 2¢ las presiones del H, (sin

Citodo: 2H* + 2¢  —= Hy(g) conseguirlo, obviamente,
puesto que estan burbujeando
continuamente)

Proceso de pila: H, (g) (alta) + 2 H' (catodo) <> 2 H" (4nodo) + H; (g) (baja)
0,05 P, ;) bai 0,05 1
AE = 0205 log w2 _ B ) log — =+ 0,0295V
I:)H 2(g) alta 2 10

(4 + . 4 14
Como la concentracion de H™ es la misma en el anodo y en el catodo, no se han

considerado en la ecuacion.
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5. ELECTROLISIS

El proceso mediante el cual la corriente eléctrica produce una reaccion quimica se llama

electrolisis.

Se han estudiado hasta ahora las pilas o celdas voltaicas en las que se produce una reaccion
quimica espontanea que provoca corriente eléctrica por un circuito externo. Otra clase
diferente de dispositivo electroquimico es la célula electrolitica, en la cual la energia
eléctrica produce una reaccién quimica no espontanea. Los procesos redox en una y otra

son opuestos.

Examinemos la relacion entre ambas observando la figura 3. Como se ha visto, cuando la
célula funciona espontaneamente los electrones fluye del cinc al cobre y el potencial es
1,10 V; supongamos ahora que se conecta la misma célula a una fuente externa de voltaje
superior a 1,10V, como se ve en la figura 5, conectandolas de manera que se fuerza a los
electrones a entrar en el electrodo de cinc (catodo) y salir por el de cobre (anodo). La

reaccion neta es, en este caso, inversa de la reaccion de la pila y E°.14a €5 negativo.
., 2+ -
Reduccién: Zn~" + 2¢ 2> Zn(s)

Oxidacion: Cu(s) > Cu* + 2¢

Global: Cu (s) + Zn** 2> Cu®" + Zn (s)

E°iqa = E°(Zn**/Zn) - E°(Cu*'/ Cu) = -0,76 — 0,34 =-1,10 V

) o C .
El valor negativo de E°eq4, indica que la . |:| Bateria N

electrélisis no es un proceso espontaneo y que '/'

para que tenga lugar es necesario suministrar a la

célula un voltaje superior a 1,10 V. Es necesario

! N

aplicar a la celda una f.e.m. superior y de signo

contrario, capaz de proporcionar la energia Ez:lli?;e Cu?*
necesaria para llevar a cabo las dos (KCh SO,
semirreacciones no espontaneas.

Figura 5

QUIMICA 1 -21 - REDOX Y ELECTROQUIMICA



Una célula electrolitica estd formada por dos electrodos inmersos en una disolucion
electrolitica o una sal fundida, conectados a una fuente de corriente continua, cuya funcién
es impulsar electrones desde el electrodo positivo al negativo. La reduccion tiene lugar en
el electrodo conectado al polo negativo de la bateria con los electrones que éste
proporciona, mientras que los electrones que entran en la bateria por el terminal cargado

positivamente son obtenidos de la reaccion de oxidacion de la célula electrolitica.

Las electrdlisis son procesos redox que nunca son espontaneos, es decir, gastan trabajo
eléctrico, a diferencia de las pilas galvdnicas que al corresponder a procesos espontaneos
producen (o liberan) trabajo eléctrico. Una pila funciona “sola”; una electrolisis requiere

ademas una pila u otro dispositivo que suministre la corriente eléctrica necesaria.

Las pilas galvanicas convierten energia quimica en eléctrica cuando la reaccion es
espontanea (E positivo, AG negativo) dirigiéndose hacia el equilibrio. La célula
electrolitica convierte energia eléctrica en quimica cuando la reaccion no es espontanea (E

negativo, AG positivo), alejandose del equilibrio.

Las relaciones entre los diferentes procesos electroquimicos se resumen en este cuadro:

AG Welect. AE Corresponde a:
Proceso espontaneo <0 >0 + Una pila
Proceso forzado >0 <0 — Una electrolisis
Proceso en equilibrio =0 =0 0 Una pila totalmente

gastada, en equilibrio

5.1. Leyes de Faraday.

Las reacciones de las electrélisis tienen lugar en los electrodos, es decir, donde cambia la
conduccion de electrones a iones o viceversa. Faraday estudid cuantitativamente las
electrolisis y enuncié lo que se conocen como leyes con su apellido (dos) que algunos

autores juntan en una sola:

1) La cantidad de sustancia (materia; generalmente un metal o un gas) depositada o
desprendida en un electrodo es directamente proporcional a la cantidad de corriente que ha

circulado.
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2) Para una misma cantidad de corriente, el peso de sustancia depositada o
desprendida es directamente proporcional a su equivalente-gramo. Esta afirmacion se
referia, por ejemplo, a varios electrodos de diversas cubas electroliticas conectadas en

serie.

Cuantificada la corriente eléctrica y medida también la cantidad de materia, quedo
demostrado que 96486 culombios depositan o desprenden 1 equivalente-gramo.
Modernamente se prefiere utilizar el mol; ademas, llamamos FARADAY a un mol de
electrones (1,602-10'19 C - 6,022-1023 mol! = 96472 C/mol), que suelen tomarse
habitualmente como 96500 culombios. La relaciéon mol/Faradays requiere una observacion

cuidadosa de la semirreaccion correspondiente. Veamos dos ejemplos:
1¥ ejemplo:
AP+ 3 —> Al
1 Faraday deposita 1 equivalente-gramo de aluminio que son:

26,98 gramos

3
1 mol de aluminio (26,98 gramos) requiere 3 Faradays.

= 8,99 gramos

2° ejemplo:

40H — O,(g) +2H,0 + 4¢
1 mol de oxigeno (32 gramos ) requiere 4 Faradays.
1 Faraday desprende 1 equivalente-gramo de oxigeno que pesa:
32 _ 8 gramos
4 g
Habitualmente lo que medimos es la intensidad de la corriente que circula (mediante un

amperimetro) y el tiempo durante el cual circula (mediante un crondmetro). El producto de

amperios por segundos nos da, evidentemente, los culombios.
5.2. Diferencia de potencial necesaria para una electrolisis: sobretension.

Para los conductores de primera especie (metales y aleaciones) cualquier diferencia de
potencial hace circular una cierta intensidad, funcion también de la resistencia del circuito

(ley de Ohm). En los primeros estudios cuantitativos de las electrdlisis, sorprendid
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encontrar que no circulaba corriente a través del electrolito (conductor de segunda especie)
si la diferencia de potencial aplicada era menor que cierto valor umbral, a partir del cual si
se cumplia la ley de Ohm. La explicacion que se dio es la siguiente. Supdngase que se

intenta electrolizar acido clorhidrico segtn el proceso:

2 H*(ac) + 2 Cli(ac) —Electdlisis oy + cly(g)

aumentando desde cero la F.E.M. aplicada.

Tedricamente la reaccién empieza a cualquier valor, pero como se producen H, y Cly,
estos compuestos crean inmediatamente una pila que produce corriente de sentido opuesto
y no hay electrolisis hasta que no se iguala, o sobrepasa, la f.e.m. de la pila obtenida. Es
decir, como AE°u, = + 1,36 V, cualquier f.e.m. aplicada menor de 1,36 no produce
electrolisis (en la “confrontacion” gana la pila). Cualquier valor mayor que 1,36 V si
produce electrodlisis. Tedricamente AE® electrdlisis = -1,36 V, empleando el signo menos
para indicar que es un proceso no espontaneo que consume trabajo eléctrico. En la practica,

nunca es posible conseguir que

EO

electrolisis

sino que ha de aumentarse la f.e.m. aplicada; a la diferencia entre la aplicada y la tedrica
(calculable con la ecuacion de Nernst) se la denomina sobretensidén. No es predecible ni
calculable facilmente pues depende de muchos factores: tipo de electrodo y de producto
depositado o gas desprendido, densidad de corriente (intensidad dividida por la superficie

del electrodo), velocidad de difusion de los iones, etc.

Las electrolisis pueden ser desde muy sencillas hasta enormemente complejas ya que
pueden descargarse los iones del electrolito, uno de ellos y el disolvente, solo el disolvente,

o disolverse un electrodo, o efectuarse proceso(s) redox sobre otros solutos.

Algunos ejemplos de electrdlisis son:
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Electrolisis de: ANODO CATODO ELECTROLITO

Na*Cl- fundido Cl, (g) Na (1) Se gasta

Na*Cl- (ac) Cl, (g) H, (g) Cambia a Na"OH- (ac)
HCI (ac) CL (g) H, (g) Se va gastando

2 Na*SO,% (ac) 0, (2 H, (2) Va concentrandose
Cu?*SO,? (ac) con Se disuelve Cu (s) No varia tedricamente
electrodos de cobre el Cu

Na*CH,COO- (ac) CH,CH,y2CO, H,(g Cambia a Na*OH- (ac)

6. APLICACIONES DE LAS PILAS

6.1. Pilas comerciales.

, anodo: Zn(s) —> Zn*" + 2e (%)
a) Pilaseca

catodo: 2MnO,(s) + 2NH," + 2¢- —=2MnO(OH) + 2NH,; (*¥)

(*) luego Zn?>" + 4NH, — Zn(NH,),*

(**) El Mn pasa de numero de oxidacion +4 a +3 pero es muy discutible la
formulacion del producto; otros autores ponen Mn,O, o Mn,O, x H,0, es

decir, algo intermedio entre el 6xido e hidroxido.

El electrolito es NH,; C1™ (ac) embebido en un relleno inerte, manera habil de camuflar
H" y tener un pH poco 4cido que no ataque al cinc directamente, que es a la vez el

anodo y la vasija. Como el MnO; no es conductor, el catodo es una barrita de grafito.

Estas pilas producen AE = 1,5 voltios, son atn las mas fabricadas, las més vendidas y

las mas baratas (y las de menor duracion).

b) Version alcalina. La misma AE, mejor comportamiento, mas caras. Evitan, a la larga, el
. . ., . + Nq- . , .
ataque del electrolito al cinc pues ahora no es una sustancia acida (NH, CI') sino basica

(K'OH") disperso en un gel. La reaccion global puede formularse:
20H-
Zn(s) + 2MnO, + 2H,0 —> Zn(OH),> + 2MnO(OH)
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La vasija exterior es de acero.

c¢) Pilas de mercurio (tipo “botén”). En un cilindro de baja altura, de acero, van separados

los reactivos y el electrolito (KOH):

Anodo: Zn (en Hg) + 20H-— Zn(OH), + 2e
Catodo: HgO (s) + 2¢- + H),O0— Hg(l) + 20H- AE=134V

Reaccion global: Zn (en Hg) + HgO + H,O = Zn(OH), + Hg(l)

( Pueden formularse como producto ZnO (s) o Zn(OH),*)

El mercurio y sus compuestos son muy toxicos y contaminantes. Estas pilas son muy

utiles para relojes, camaras fotograficas, etc.

Conviene advertir que hay, hoy dia muchas mas variantes de pilas, e incluso las hay
recargables, que con toda propiedad son acumuladores (ver mas adelante). Las pilas
ordinarias una vez gastadas, no son utiles; no deben tirarse indiscriminadamente sino

en contenedores destinados a ellas para evitar la contaminacion.
d) Pilas de Litio

El litio es un metal muy ligero (peso atdmico = 6,939, densidad = 0,534 g/cm’) y por
otra parte es un reductor muy enérgico pues tiene un E° = -3,045 V. Combinado con
catodos adecuados permite obtener pilas con voltajes superiores a 4 V. Todas estas
caracteristicas hacen del litio un material ideal para construir pilas de bajo peso, con

elevado potencial y alta densidad de carga.
El esquema general de las pilas es:
Li (s)/LiPF¢ (disolvente orgénico inerte) / electrodo positivo

En el caso de que se utilice como electrodo positivo un 6xido metalico (por ejemplo

manganeso) el esquema puede escribirse:
Li(s)/LiPF¢ (disolvente orgéanico inerte) /MO(s)

Y las reacciones que tienen lugar en los electrodos son:
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Electrodo negativo: xLi(s) — xLi" (disolvente) +xe~
Electrodo positivo: xLi" (disolvente) +xe” + MO, (s) — Li,MO,

Cuando se emplea para construir el electrodo positivo un material que permita
almacenar los atomos de litio originados en la reduccion de forma estable, se
construyen pilas de litio recargables (ver a continuacion). De este tipo son las modernas

baterias ion-litio y litio-polimero.

6.2. Pilas de combustible.

Siendo las reacciones de combustion espontaneas y muy exotérmicas, se penso en llevarlas
a cabo sin llama, sin temperaturas muy altas y por via electroquimica, lo cual permite
mejor rendimiento que la conversion del calor a trabajo mecédnico (que tiene la limitacion
termodinamica de que el rendimiento es 1 - Troco frio / TFoco caliente), aparte de que la energia
eléctrica es la forma mas util y versatil de la energia, en contraposicion al calor que es la

energia mas “degradada”, presta a disiparse.

Las pilas de combustible “queman” hidrégeno, un hidrocarburo u otro combustible en un
proceso redox a temperaturas por encima de la ambiente (70-200 °C), haciendo pasar los
reactivos a través de tabiques porosos de grafito (que hacen de electrodos) con Pt o Ni

como catalizadores.

Los reactivos son suministrados continuamente y los productos de la reaccion son retirados

son también retirados de forma continua.

Veamos dos ejemplos:
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a) Pila hidrogeno / oxigeno :

Medio dado Medio bésico
Anodo  Hyg) — 2H* + 2e Hy(g) + 20H —= 2H,0 + 2¢°
Citodo  10y(@) + 2H' +2¢ = H,0| 0@ +H0+2e— 20H:

Reaccién 1 1
Gropar HA®+3 0@ H0 Hy(g) +35 O, H,0

El hidrégeno es el mejor combustible en cuanto a calor desprendida por gramo. La
f.em.deesta pila es 1,23 V.

b) Pila metano / oxigeno (o hien otro hidrocarburo; podria, con el tiempo, ser gasalina).
Med o dcido Medio basico

Anodo  CH,(g) + 2H,0—» CO,(g) +8H*+8e-| CHy(g) +10 OH—» CO,2 +7H,0 + 8-
Catodo  [Oy(g) + 4H* +4e¢ — 2H;0lx2 [Ox(g) + 2H,0+4e” —= 40H x 2
GLOBAL: CH,(g) + 20,(2) — CO,(g) +2H,0 | CH,(@) + 20,(2)+ 208 — CO2(g) + 3H,C

6.3. Acumuladores.

Un acumulador o bateria es una pila reversible, en el sentido de que mientras se esta
utilizando, o incluso una vez gastada, puede recargarse mediante electrolisis y ser,

tedricamente, de duracion ilimitada.

Las reacciones que hacen funcionar a la mayoria de las pilas, no pueden invertirse, pero si
las que conocemos como acumuladores (“acumulan” o almacenan electricidad). Para un
funcionamiento correcto, se comprobd que era muy importante que los productos de las
reacciones fuesen solidos insolubles que se depositasen inmaviles sobre los electrodos, y
no solutos que al electrolizarse provocasen problemas de difusién hacia los electrodos y
que entorpecieran el funcionamiento. Uno de los acumuladores mas utilizados es el de

plomo, que se describe seguidamente.

Los electrodos son enrejados de plomo, rellenos de plomo esponjoso los dnodos y de PbO,
los catodos. El electrolito es una disolucion acuosa de acido sulftrico al 38% en peso, con

una densidad aproximada de 1,290 g-cm™. Los procesos son:
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Anodo: Pb (s) + H,S0, (acy ™ PbSO,(s) + 2H" (ac) + 2¢°
Cétodo: PbO, (s) + 2H* (ac) + H,SO, (ac) + 2ec —  PbSO, (s) + 2H,0

:':
Reaccion global: Pb (s) + PbO, (s) + 2H,SO,(ac) ﬁ* 2PbSO, (s) + 2H,0

T DESCARGA: funcionamiento como pila.
* CARGA: funcionamiento como electrolisis.

La formulacion H,SO, (ac) es muy discutible; seria mejor H' (ac) + HSO,™ (ac) por tratarse
de 4cido fuerte; también hay autores que prefieren 2H' (ac) + SO4* (ac). La notacion

COMPLETA de la pila (una vez estrenada) seria:
Pb (s) / PbSO4(s) / H™ (ac) , HSO* (ac) / PbSO4(s) / PbO; (s) / Pb (s)

Sin estrenar, no habria aun PbSOj. Esta pila suministra una f.e.m. de unos 2 V; si se desean
12 V como en las baterias de los automdviles, se disponen 6 conectadas en serie. Hay que

tener en cuenta que aunque

0 0
EPbOZ/PbPr =+ 1’46V y pr2+/Pb = - 0,13 V

. .. , . 2+ . , .
al no trabajar en condiciones estandar ni Pb”" ni el sulfirico son 1 M; concretamente, la

concentraciéon de Pb>" es bajisima por ser Kpsppsos = 1,3.10'8 y resultan adecuados:
Epo, /pbso, =+ 1,69V y Epbso, pp =~ 0,35V

El inconveniente principal del acumulador de plomo es su peso (densidad del plomo 11,34
g-cm™) y la escasez progresiva de este metal. Las ventajas apuntan a su eficacia, economia
relativa, y al hecho de que la medida de la densidad permite saber el estado de carga (d =
1,29) o descarga (d —1) puesto que al funcionar como pila el sulfurico va siendo sustituido

por agua.

Discurrase cuantos procesos gastan electricidad en un automovil; con el motor en marcha
el alternador carga la bateria. Si por olvido al no apagar las luces, u otra causa, se descarga,

puede electrolizarse (y recargarse) conectdndolo a un rectificador de corriente alterna a
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continua y un transformador de 220 a 12 V; gracias a las elevadas sobretensiones del
hidrégeno y del oxigeno sobre electrodos de plomo, se logra hacer esta electrdlisis sin que

la experimente el agua (que requeriria teéricamente solo 1,23 V).

7. ELECTROLISIS TIPICAS DE CIERTOS PROCESOS INDUSTRIALES

Se va hacer una somera exposicion de ciertos procesos electroliticos, para dejar constancia
de las mayores aplicaciones industriales de la electroquimica. Se citardn, sin ser

exhaustivos, las obtenciones del sodio, cloro e hidroxido sédico.
7.1. Obtencidn de sodio.

Los cationes sodio no pueden ser reducidos eficazmente por via quimica. Se impone la via
electroquimica electrolizando Na'Cl” fundido, materia prima muy abundante y econdmica.
Su alto punto de fusion (801 °C) se baja crioscopicamente afiadiendo CaCl, pero luego ha

de destilarse la mezcla de Na/Ca obtenida, para purificar el sodio.

ELECTROLISIS
Na*CI- (liq) =~ Na(l) + % Cl, (2)

Ha de evitarse el contacto sodio-cloro para que no reaccionen (jexplosivamente!)
volviendo al producto de partida. Aunque se obtienen también cloro, éste no es un método
para obtenerlo industrialmente ya que su demanda es muy superior a la del sodio; el
método es caro (gasto de electricidad y de calor), pero es el unico para la obtenciéon del

metal alcalino; el cloro producido como es logico resulta util.
7.2. Obtencion de cloro e hidroxido sodico

Se electroliza cloruro sodico disuelto en agua (salmuera = disolucién muy concentrada o

incluso saturada) a temperatura ambiente, lo cual es mas barato que el proceso anterior:

Electrolisis
2Na*Cl-(ac) —— > Cl, (g) + H,(g) + 20H (ac) + 2 Na* (ac)
~———" , , ~~_ -
Electrolito inicial ANODO CATODO Electrolito final
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Se obtienen simultaneamente tres productos utiles; el hidroxido sodico resulta, a la larga,
impurificado por Na'Cl" al cristalizarlo por evaporacion. No suele afectar a casi todas sus
aplicaciones. No puede apurarse la electrolisis hasta el final porque al quedar poco Na CI’
y haber mucho Na"OH’, empieza a desprenderse en el anodo oxigeno procedente de la

descarga de los aniones OH", junto con el cloro.

Estd en vias de abandono la variante con citodo de mercurio que permitia obtener una
amalgama de sodio, que con agua liberaba H,, Na OH™ purisimo y mercurio. Era una habil

estrategia:

Na* + e —= Na I H,(g)
AR0=-4,07V
' Na(Hg)[

H +e¢ — 1H, :
2 |ARI=_136V i

loc,+e=— cr { = Clg)

Con catodo de hierro Con catodo de mercurio

Con céatodo de mercurio hay una altisima sobretension del hidréogeno y al disolverse el
sodio en el mercurio baja espectacularmente su potencial de descarga. Los problemas de
contaminacion ambiental por escapes de mercurio han “herido” irremisiblemente a este

procedimiento.

8. APLICACIONES A OTROS CAMPOS
8.1. Determinacién de productos de solubilidad.

Dada la baja magnitud numérica de las Kps y de las solubilidades de los compuestos
habitualmente denominados “insolubles”, no es factible su determinacion directa. Pero la
electroquimica permite medir potenciales de distintos electrodos y a partir de ahi calcular

Kps. Veamos un ejemplo:
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E°=+0,80 voltios para  Ag" +e — Ag(s)
E°=+0,22 voltios para  AgCl (s) + e — Ag(s) + CI

(Es logico pues el AgCl libera poquisimos Ag* )

Para determinar Kps del AgCl, que es la constante de este equilibrio: AgCI (s)=— Ag" + CI
basta restar la 1* de las semirreacciones de la 2%, 1o que nos deja:

AE°=+0,22-0,80=-0,58 V
El signo menos indica que NO ES un proceso espontaneo (no se liberan Agt  y Cl- IM
a partir de AgCl)
g 2058
Kps=10 0,059 =10 0,05 =1,5.1010

8.2. Posibles dismutaciones o desproporciones.

Hay muchas especies quimicas inestables porque pueden experimentar autoxidacion-
reduccion, actuando parte del reactivo como oxidante y parte como reductor.
Veamos un ejemplo clasico: los cationes Cu (I ).

Cu" + e — Cu(s) E°=+0,52 voltios

Cu?t + e— Cu" E°=+ 0,15 voltios

luego Cut —= Cu?* + e E°=-0,15 voltios
Sumando la 1* y la 3* semirreacciones ( o restando la 2* de la

2Cu" == Cu(s) + Cu* AE°=+10,52-0,15=+0,37
El signo mas indica la espontaneidad del proceso.

Hay muchas dismutaciones muy conocidas:
2H,0, == 0,(g) + 2H,0

Cl(g) + 2 OH-== CI- + CIO + H,0
3MnO,2~ + 2H,0 == 2 MnO," + MnO, + 40H-

2Mn¥* + 40H- == Mn?>* + MnO, + 2 H,0

eincluso: Hg,”*<—=— Hg(l) + Hg>" sipodemos eliminar los cationes mercurio (II)

8.3. Potenciales de electrodo no tabulados e imposibilidad de construir esos

electrodos.

En las tablas tenemos, por ejemplo:
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E°=+0,77V para Fe'" + ¢ — Fe*'

°=_0,44V para Fe’" + 2¢° — Fe(s)

A partir de estos datos es posible encontrar E® para Fe’™ + 3¢~ — Fe (s)

Se puede caer en el error de sumar las dos primeras semireacciones para obtener la 3% y

pensar erroneamente que:

Epy jpe =+0.33V

La equivocacién es doble: no se pueden sumar dos reducciones (porque no seria un

proceso redox), y ademas, por culpa del distinto nimero de electrones implicados, los
valores E° no son funciones de estado. Ha de hacerse un proceso mas laborioso, a base de

0 ; -
los AG™ que si son funciones de estado:

(1) Fe&3* + ¢ —= Fe?t AG,0

-1.96500. 0,77
(2) Fe* +2e —= Fe(s) A G0 = -2.96500. (- 0,44)

(3) Fe¥* + 3¢ —= Fe((s) A Gy’ = -3.96500 . x

Como A G =AG" + AG,Y ., nosquedara:

-3.96500.x = -1.96500.0,77 -2.96500.(-0,44)

o lo que es lo mismo X = _0.77-0.88 _ -0,036 V

3

¢ Por qué no puede construirse un electrodo Fe/Fe®", ni viene tabulado?

El metal hierro es incompatible con los iones férricos porque su inmediata reaccién, muy

espontanea, los consume hasta la desaparicion del mas escaso.

Fe (s) + 2Fe3* == 3 Fe?*

AE°=+40,77 + 0,44 =+ 1,21 voltios
2.1,21
K=10 0,059 — 1,04. 10 +41
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Esto mismo puede explicarse a la inversa diciendo que los iones ferrosos no se dismutan a

hierro e iones férricos.

PROBLEMA

:Se dismutan los iones Au "a Au (s) y Au>"?

DATOS: E°=+1,42 para Au’" + 3¢ — Au(s)
E°=+1,70 para Au' + ¢ — Au(s)
E°=+1,28 para Au’" + 2¢ — Au’

Respuesta:

3Aut < 2Au(s) + Au’’ AE® = -128 + 1,70 = + 042V

Si se dismuta (dado el signo positivo obtenido), obviamente en condiciones estandar.
8.4. Introduccion al electrodo de vidrio

Tanto el electrodo de hidrogeno, como otros que sean funciéon de la concentracion de H'
(ac), pueden servir para determinar experimentalmente el pH. Efectivamente, para 2H™ +

2¢” = H; (g) tenemos que:

P
0,059 log —H2(9)

E=E°
2 PP

__ 0059 1
2 PP

=-0,059 pH
Si Py, =1atm, como E° =0, queda

Asi, por ejemplo, para pH con valores 0, 7 o 14, tenemos para E valores de 0, - 0,413 y -

0,826 V, (menor E a menor [H')).

Sin embargo, un electrodo a base de un gas que burbujea siempre es complicado de

utilizar.

A principios del siglo XX se descubri6 que una pared muy delgada de vidrio era permeable
a los iones H' (ac), y esto condujo a construir lo que conocemos como electrodo de vidrio,
pieza clave en un pH-metro, dispositivo para medir rapida y facilisimamente un pH

desconocido. Prescindiendo de toda la aparamenta electronica, un pH-metro es un
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voltimetro con una gran resistencia (para que no circule corriente y no varien las

concentraciones) y dos electrodos peculiares (electrodos patron):

a) El de calomelanos (cloruro mercurioso), con mercurio y un cloruro soluble, 1 M o

saturado.
b) Uno de plata/cloruro de plata/acido clorhidrico 1 M encerrado en el vidrio permeable.

Es como construir una pila:

Ag (s)/ AgCl (s)/ H*, CIF H:pH?/ K*CI / Hg,Cl, (s)/ Hg (|)/ Pt (s)
1M 6
mbos 1 \ satu?ada

Electrodo de vidrio  Solucién de pH desconocido
E%gciiag = + 0,22 Egpiymg = + 0,27 A\E=0,27-0,22 = 0,05

Como los electrodos son invariables (no circula corriente y la medida es breve en el

. . . . .y +
tiempo), el conjunto es como si fuese una pila de concentracion de H' (ac):

[H+] desconocida
AE = AE° - 07059 log - = AE° + 09059 pHdesconocido

'/ \ 1 ([H yenm) / \

Lo mide el pH-metro 0,05 voltios < Lo marca la aguja
como diferencia de del aparato sobre
potencial una escala

Como es imposible fabricar membranas de vidrio iguales y de igual comportamiento, antes
de realizar medidas, se calibra, midiendo el pH de una solucién reguladora conocida y
ajustando el valor con un mando. Como han de hacerse medidas a distintas temperaturas
y el valor 0,059 solo es valido a 298 K = 25 °C, otro mando del aparato se sitia en el valor

de T al que estamos operando y asi se compensa internamente.

Un pH-metro lleva normalmente dos escalas de medida, una en unidades y decimales de
pH y otra en milivoltios. No es util a pH fortisimamente alcalinos porque se atacaria la
membrana de vidrio. Los hay desde simples, portatiles y menos exactos a altamente

sofisticados.
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APENDICE |
Demostracién termodinédmica (ampliacion fuera de programa)

Utilicemos las definiciones de G y de H asi como el primer principio de Termodindmica
para escribir:
G=H-TS=E+PV-TS=q-WroraL + PV -TS
En estos temas de electroquimica ha de considerarse el trabajo total como suma del trabajo
eléctrico (inexistente en los demds temas de esta asignatura) y del de tipo PV:
W eléctrico + WPV = W torarL, O sea
G = q - Weléctrico- WPV +PV -TS
Diferenciando:
dG =dq - dWelec. - dWPV + PdV + VdP - TdS - SdT
Expresion abrumadora para condiciones generales donde todo varia o puede variar.
Limitandonos a lo mas frecuente e interesante en Quimica a este nivel:
P=cte (dP=0)
T=cte (dT=0)
En condiciones de transformacion reversible (dqrey. = TdS) y ademas -dwpy + PAV = 0,
nos queda solo dG = -dwejeet, que integrada es AG = -Wejeer. COMoO  Wejeer, = nFE, sera

AG = -nFE (y en condiciones estandar AG” = -nFE”).
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9. PROBLEMAS RESUELTOS

1. Se construye una pila con un electrodo de MnO,/ Mn*" y otro de Fe*"/Fe*" puestos en
contacto a través de un puente salino. Escribir las semirreaciones y la reaccion global de la
pila, indicando cudl es el &nodo y cual el catodo, asi como la direccion de los electrones en
el circuito externo. Calcular el potencial de la pila:

a) Sitodas las concentraciones son 1M

b) Sila concentracion de H  es 0,1 M y todas las de las demas especies 0,01 M.

Datos: E’ MnO4/Mn*" = 1,51 voltios; E’Fe*'/Fe*t = 0,771 voltios; Ambos electrodos son
de platino.

Solucién:
Anodo : (Fe** — Fe’' + ¢)x5
Catodo : MnOs + 8H" + 5¢ — Mn*" + 4H,0

Reaccion global: MnO4™ + S8H™ + 5Fe’* — Mn*" + 5Fe* + 4H
Los € van del 4nodo al catodo.
a) AE? = 1,51 - 0,771 = + 0,739 voltios

0,059, [Mn2+][Fe3+]5 _ 0739 %099 0,01.0,01°

b _ _
) AE =AE° : Og[Mno;][H+]8[Fe2+]5 5 0,01.0,1%.0,01°

=+ 0,644 voltios

2. Justificar razonadamente por qué el agua pura no disuelve al cadmio pero si al calcio.
(Cual seria el pH maximo de una solucion de HCI que disuelva al cadmio?
Datos: E° Cd*"/Cd = - 0,40 voltios; E° Ca®"/Ca = - 2,76 voltios; Pma(g) = 1 atmosfera

Solucidn:
En agua pura (pH = 7) el potencial del electrodo de hidrogeno para:
2H" + 2¢° — H, vale:
P
0,059 log — = =0~ 0,059 log ! =—0,42 voltios
2 [H] 2 (o7
Como -0,42 < -0,40 no hay reaccion con el Cd
Como -0,42 > -2,76 si hay reaccion con el Ca

E=E"-

Obien  LDE°%,=- 0,42+ 0,40 =-0,02

AES, =- 0,42 +2,76 =+2,36

Para reaccionar con el cadmio AE > 0 o sea

EH+/H2 =0- 2 log [H+]2

0,059 1
~ 0,40 = — log — = - 0,059 pH
2 [H]
oH = 040 _ o
0,059
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3. Al sumergir un trozo de plata en una disolucion acuosa 1 M en CuSO4 no se observa
ninguna reaccidn aparente; sin embargo, métodos analitico-espectroscopicos detectan una
minuscula concentracion de cationes plata debida al equilibrio:

2Ag(s) + Cu**(ac) < 2Ag (ac) + Cu(s)
Calcularla, a partir de estos datos: E°Cu®"/Cu =+ 0,34 V E°Ag’/Ag=+0,80 V

Solucion:
AE" =+ 0,34 - 0,80 = - 0,46 voltios
TNo es una pila ni una reaccidn espontanea en condiciones estandar
nAE® 2 (- 0,46)
K =100059 —10 0059 _ 2,6.10—16

Equilibrio muy desplazado a la izquierda

4 h

[Ag*]? x?
K=2,6.10"16= =
[Cu2+] 1 - X

l\)l
~_ 7 I

x = [Ag]= 1/2,6 .10 =16 .10 8M aproximacion ADECUADA

4. Se electroliza 1,0 L de una disolucidén 1,5 M de cloruro sédico con una corriente de 5A
durante 2 horas. Los Unicos gases formados en cantidades importantes son cloro e
hidrogeno. Calcular:

a) Volumenes de cloro e hidrégeno (en condiciones normales) formados.

b) pH final de la disolucion.

c) ¢(Qué otros gases minoritarios podrian formarse?
Dato: 1F =96500 culombios

Solucidn:
1 . 1 .
a) VH2 :VC|2 = 5 moles electrolizados = 0,373 S 22,4 = 4,2 litros
b) [OH] = 0,373 M pOH = 0,428 pH = 13,57
c¢) al final podria desprenderse algo de O, en el anodo.

5. Explique por qué cuando se disuelve Zn en H,SO4 se desprende hidréogeno pero al
disolver Cu se desprende SO,. Ajuste las reacciones que tienen lugar en cada caso.

Datos (en voltios): E’Cu*’/Cu = + 0,35; E’S04/SO, = + 1,15; E°Zn*"/Zn = - 0,76;
E°H/Ha(g) =0

Solucion:
Zn(s) + 2H" — Zn*" + Ha(g)
AE’=0-(-0,76)=+0,76 Proceso espontaneo
Cu(s) + 2H" > Cu*" H,
AE’=0-(+0,35)=-0,35  no espontaneo: los H" no pueden oxidar al Cu.
Cu(s) + SO~ + 4H" — Cu®" + SOi(g) + 2H,0
AE’=+1,15-0,35 = +0,80 espontaneo: el SO4> si puede oxidar al Cu, reduciéndose a
SO,; aqui los H' no intervienen como oxidantes.

QUIMICA 1 -38- REDOX Y ELECTROQUIMICA



6. Calcular el voltaje minimo que se requiere para reducir los iones magnesio a magnesio
metalico si se lleva a cabo la reaccion MgCly(1) - Mg (1) + Cl, (g) a 750 °C. Los valores
de AHreaccién y AS’reaccion son 607,4 KJ/mol y 132,9 J/mol K respectivamente. Si se
hace pasar una corriente de 2.10°A a través de la celda electrolitica durante 18 horas,
calcular la cantidad de metal producido, en gramos, si la eficiencia del proceso es 85%.
(Cuantos gramos de cloro se generan en el anodo?

Pesos atomicos (g/mol): Mg 24,3; CI 35,5.

Solucién:
AG’reac = AH reac - TAS reac
750°C = 1023K  Para Mg*" + 2¢° - Mg:

AG® =AH® —TAS® =607,4-1023 11?)?),3 =+471,4 KJ /mol
AG =—-nFE E=- AG = 471400 = — 2,44 voltios
nF  2.96500
Q=A.t=2.10.18.60.60=1,296.10"°
10
Faradays circulados = 1296.10 7 =134300
96500
Eficiencia: 134300 % =114155 Faradays
Moles Mg = 14155 _ 57077
gramos Mg = 57077 moles . 24 gramlos ~1369860 (=14 Tm)
mo
gramos Cl, = 57077 moles . 71 gramlos _ 4052467 (= 4Tm)
mo

7. Se construye una pila con dos electrodos de platino sumergidos a 298,2 K, en dos
disoluciones, la primera esta formada por los iones Sn *"y Sn **; 1a segunda por los iones
criycrt.

a) Escribir la notacion de la pila y la reaccion quimica que tiene lugar en ella.

b) El valor de la constante de equilibrio y de la energia libre estandar.

¢) El potencial de la pila en el momento inicial, si las concentraciones de los iones en lugar
de ser la unidad son

[Sn* =102 M; [Sn*]=5.10" M; [Cr’"]1=2,5.10° My [Cr *]=5,5.10" M

d) El potencial de la pila una vez haya pasado una carga de 482,44 C por el conductor

externo.
Datos: E° Sn**/Sn*" = 0,15 Vy E° Cr’*/Cr*" =-0,41 V. F = 96487 C/mol e.

Solucion:

a) Pt (s)/ Cr'", Cr*" // Sn™", Sn** / Pt (s) Sn*"+2cCr* 0O sn*+2cCr”

b) E%ia = E° (Sn*"/Sn*") - E° (Cr’*/Cr*") =0,15-(-0,43) = 0,56V
K= 10"7009 = 12036009 = 9 54.10"  AG°=-RTInK = -8,31-298In(10'%%%) = -108,2
kJ/mol

¢) ecuacion de Nernst (Epila = E°pila — (0,059/2)-10gQ).

Cuando empieza a funcionar la pila, Q tiene un valor de

Q=[Cr*1* [Sn®]/ [Cr *'* [Sn*'] = (2,5:107)* (5:107) / (5,5:107)? (1-107%) = 0,103
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Epita = E%ita — (0,059/2)-1og 0,103 =0,589 V
d) Al circular 482,44 C habran pasado 483 / 96487 = 5,0- 10° mol e
Segun la estequiometria de la reaccion (ver apartado a) por cada 2 mol e se forma un mol
del Sn** y desaparecen dos moles de Cr*":
habran desaparecido en el catodo 2,5-10"3 mol Sn** resultan 7,5 107
se habran formado en el catodo 2,5-10'3 mol Sn** resultan 7,5 102
habran desaparecido en el &nodo 5,0~10'3 mol Cr*"  resultan 0,5~10'3
y se habran formado en el &nodo 5,010° mol Cr*" resultan 7,5-107
Q= [Cr 1* [Sn*]/ [Cr *)* [Sn*] = (7,5:107)* (7,5107) / (0,5:107) (7,5:107)
el nuevo valor de Q es 225, (suponiendo volimenes 1 L), por lo que:
Epita = 0,56 — (0,059/2) log 225=0,49 V

7. Se construye una pila electroquimica con un electrodo de Cu’ sumergido en 100,0 ml de
una disolucion 0,50 M de iones Cu®" y un electrodo de Cr” sumergido en 100,0 ml de una
disolucion 0,30 M de iones Cr**. Ambas soluciones estan unidas por un puente salino.
a) escribir las semirreacciones redox indicando cual corresponde al catodo y cual al
anodo. Escribir la notacion de la pila y la reaccion global que tiene lugar en ella
b) calcular la constante de equilibrio de la reaccion y la energia libre de la pila
c) la pila construida se utiliza para llevar a cabo la electrélisis de 500 ml de una
disolucion 0,10 M de Nil,, haciendo circular por ésta una corriente de 6,44 A
durante 20 minutos. Calcular el potencial de la pila, y la cantidad de niquel
depositado y de I, formado, asi como la concentracion final de la disolucion de
Nil,, después de efectuar dicha electrolisis.
Datos: F =96487 C/mol e ;P.at. (Ni) = 58,64 g/mol, P.at. (I) =126,9 g/mol ; E°
(Cu*"/Cu®) =0,34 V, E° (Cr*"/Cr") =- 0,90 V, E° (Ni*"/Ni®) = - 0,257 V, E° = (I,/') =
0,535 V.

Solucion:
a) Anodo: Cr’ —» Cr*"+2¢ ; Catodo: Cu®" +2¢ — Cu’

Cr’+ Cu*" - Cr*'+Cu’ Notacién:  Cr Cr** (0,3M) // Cu** (0,5M)/ Cu°
b) E%iia= 0,34 — (= 0,90) =1,24 V,  K=10""00%=10*12¥20%= 1 o8 - 10*
Epii:= [0,34 — (- 0,90)] — (0,059/2) log ([Cr*")/[Cu®™]) = 1,24 — (0,059/2) log
([0,31/[0,5]) = 1,246 V
AG=—nFE =—2 - 96487 - 1,246= — 240,45 kJ/mol.
) 6,44 A - 1200 s =7728 C 7728 / 96487 = 0,080 mol e
(1 mol Cu*/ 2mol ¢") - 0,080 mol e = 0,040 mol Cu*"

Moles de Cu** consumidos = 0,040 ; moles de Cr*" producidos = 0,040
Iniciales: 0,50 M - 0,10 L = 0,050 moles Cu** ; 0,30 M - 0,10 L = 0,030 moles Cr*"
Finales: 0,05 — 0,04 = 0,010 moles Cu*" : 0,030 + 0,040 = 0,070 moles Cr*"

[Cu®]=0,010 moles /0,10L=0,10M, [Cr*"]=0,070 moles /0,10 L=0,70 M
Epii=1,24 — (0,059/2) log ([0,70] / [0,10]) = 1,215 V

Ni depositado: (1 mol Ni**/ 2 moles ¢") - 0,080 mol ¢ - 58,6 g/mol = 2,347 g

I, formado: (1 mol I, /2 moles ¢") - 0,080 mole - 2 - 126,9 g/mol = 10,152 g.

Concentracion Final = (moles iniciales Ni*" — moles Ni’ depositado) / V=(0,50L - 0,10 M
-0,080/2)/0,50L=0,020 M
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10. PROBLEMAS PROPUESTOS A LOS ALUMNOS

1. Una pila de combustible consume hidrégeno y oxigeno y produce agua con un
rendimiento del 40% en el aprovechamiento de los reactivos. El hidrogeno se almacena
como liquido a - 255 °C. El oxigeno se toma como aire comprimido. ;Qué capacidad ha de
tener el deposito de hidrogeno para garantizar que la pila genere una corriente continua
media de 100 Amperios durante 30 dias? ;Qué volumen de aire ha de comprimirse en ese
tiempo si se toma a 1 atm y 25 °C?

Datos: Aire contiene 21 % de Oy; 1F = 96500 C; Densidad H, (liq) =67 g/L a -255°C

Solucién: V deposito Hy = 100 L; V yire = 2:10° L

2. Se dispone de dos disoluciones acuosas: una de Ce*/Ce’" y otra de Fe*"/Fe*"; siendo la
concentracion de todos los cationes equimolecular y mezclando voliumenes iguales de
ambas disoluciones, se pide:

a) Prediga qué reaccion tiene lugar y calcule su constante de equilibrio.

b) Si suponemos que ambas soluciones son 1M en todos los cationes ;cual serda la
concentracion del Fe*™ en el equilibrio?

Datos: E°Fe*'/Fe*" = 0,75 voltios; E° Ce*'/Ce*" = 1,45 voltios

Solucion:

a) Ce*" + Fe*' < Ce*" + Fe"  AE? =1,45-0,75 = +0,70 voltios

1.0,70
Keg =10 %% =732.10*"
by K, 732,107 <05 #0O5+x) o [Fe**]=116.10°M
‘ (0,5-x)0.5-x)

3. Calcular el tiempo necesario para depositar 2,00 g de cadmio de una disolucion de
CdSOy4 cuando se utiliza una corriente de 0,25 amperios. Calcular también el volumen de
oxigeno medido en c.n. que se liberara en el anodo. Los pesos atdmicos del O y del Cd son
16,0 y 112,4 respectivamente.

Solucién: T = 13737 s = 3,82 horas; Vo, = 0,20 litros.

4. El potencial de reduccion, a 25 °C, del electrodo de calomelanos CI" 1,0 M / Hg,Cl, (s) /

Hg (1) / Pt (s) tiene un valor de 0,278 V. Este potencial pasa a tener un valor de 0,244

voltios si el cloruro es el correspondiente a una disolucion saturada de cloruro potésico. Se

prepara una pila galvanica conectando un electrodo de calomelanos saturado a un electrodo

de hidrogeno a la presion de 2,5 atmoésferas inmerso en una disolucion 0,3 M de metanoato

sodico (HCOONa"). Se pide:

a) Solubilidad del KCl en agua a 25 °C expresada en gramos de sal por litro de disolucion.

b) Calcular el pH de la disolucion en el que estd sumergido el electrodo de hidrogeno.

c) Determinar qué electrodo actuard de anodo y cudl de catodo. Ajustar las
semirreacciones correspondientes y la reaccion global.

d) Indicar el diagrama de la pila y determinar la diferencia de potencial que genera.
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Datos: El pK, del 4cido metanoico (HCOOH) es 3,75 y los pesos atémicos del Cl y del K
son 35,5 y 39,1 respectivamente.

Solucién:

a) Skcr = 3,80 M = 283,5 gramos/litro
b) El pH = 8,61
¢) Anodo:  Ha(g) — 2H'(ac) + 2¢
Catodo: HgCly(s) + 2¢” — 2Hg(l) + 2Cl(ac)
Reaccion global:  Hy(g) + Hg,Cla(s) — 2H (ac) + 2Hg(l) + 2Cl(ac)
d) Pt(s) / Hy(g) 2,5 atm / H™ (pH = 8,61) // K'CI  satur./ HgCl,(s) / Hg(l) / Pt(s)
AE pila=+ 0,764 V.

5. Demostrar que es posible la reaccion de dismutacidon del ion clorato a cloruro y a
perclorato y ajustar la reaccion que tiene lugar.

Datos: E°clorato / cloruro = 1,45 V; E°perclorato / clorato = 0,17 V.

Solucion: 4Cl10;” = CI' + 3ClO,  AE"=1,45-0,17=+1,28 V.

6. Calcular el producto de solubilidad del hidroxido célcico con estos datos:
E° Ca*"/Ca=-2,87 V; E° Ca(OH),/Ca + 20H = - 3,03 V.

Solucién: Kps = 3,8-10°
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1. INTRODUCCION Y OBJETIVOS

Como se ha visto en el tema 3 de esta asignatura, una muestra de materia puede ser una
sustancia pura o una mezcla. A su vez, las mezclas pueden ser de dos tipos: homogéneas si

constan de una unica fase, o heterogéneas si constan de dos o mas fases.

Histoéricamente, el aislamiento de las sustancias puras y el conocimiento de las propiedades
de las sustancias elementales puras han sido aspectos de gran importancia, por ejemplo

para la importante tarea de organizacion de la Tabla Periodica.

En la naturaleza, la mayoria de las veces las sustancias no se encuentran en estado puro. Lo
mismo ocurre en el caso de los productos industriales obtenidos, por ejemplo, tras un

proceso de sintesis quimica o después de un proceso natural de fermentacion.

Los procesos de transformacion se refieren a todos los métodos o procedimientos
naturales, de laboratorio o industriales que modifican la naturaleza de la materia
transformandola en otras sustancias completamente diferentes. Estas operaciones se
realizan a través de las reacciones quimicas, teniendo en cuenta la termodindmica asociada
y mediante el control de la cinética de reaccion. Los equipos utilizados son los reactores
quimicos a nivel industrial, pero muchos procesos tienen lugar también en sistemas

naturales, como por ejemplo en las células.

Sin embargo, hay muchos aspectos en los que la pureza de la materia o el control de los
componentes de una mezcla es esencial: en la fabricacién de medicinas o alimentos, en la
obtencion de agua de calidad para distintos usos, en el fraccionamiento del petréleo para
obtener gasolinas, en la recirculacion de las materias primas que no han reaccionado para

un mejor aprovechamiento de los recursos, etc.

Asi, los procesos de separacion se refieren a todos aquellos métodos o procedimientos de
laboratorio o industriales que pretenden separar y clasificar las diferentes sustancias que
constituyen una materia prima o producto mezcla obtenido en un proceso de
transformacion, para obtener productos diferentes. Estas operaciones se realizan en equipos
integrados especificos. En principio, cualquier mezcla se puede separar en sus

componentes puros mediante métodos fisicos o quimicos. Se dice que los procesos de
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separacion pueden definirse como procesos de transferencia de materia entre dos o mas
fases aprovechando el hecho de que los diversos componentes de una mezcla tienen

diferentes propiedades fisicas y quimicas.

Los procesos de separacion son muy importantes en Quimica y en Ingenieria Quimica; en
el siguiente esquema integrado puede verse en qué etapas de un proceso de laboratorio o
industrial es necesario utilizar algin método de separacion.

Otros
componentes Subproductos

| |

Materias S ~ S ~ Productos
primas —_— eparacion T’ €accion - eparacion —_— comerciales

Aplicaciones
directas

Se usan, basicamente en: 1) la caracterizacion cualitativa y cuantitativa de la materia y los
materiales, 2) los tratamientos de purificacion de los reactivos o de las materias primas en
base a sus usos; ademas, al estar los procesos sometidos a rendimientos menores del 100%
se hace necesario 3) la separacion y recirculacion de los reactivos que no han reaccionado,
4) la separacion y concentracion de los productos de reaccion, ya que la mayoria de las
veces vienen acompafiados de subproductos o se obtienen diluidos, y por ultimo, 5) la
depuracion de las corrientes gaseosas y liquidas que se contaminan durante los procesos

quimicos.

En definitiva, desde la perspectiva de la Ingenieria Quimica, la materia puede ser sometida
fundamentalmente a dos tipos de procesos industriales basicos: transformacion, cuyos
fundamentos mas importantes ya han sido expuestos en temas anteriores, y separacion,

que es de lo que trata este tema y para su estudio se plantean los siguientes OBJETIVOS:

o Comprender la necesidad y la importancia de los procesos de separacion.
o Clasificar los procesos de separacion en funcion de sus fundamentos.
e Reconocer los fundamentos de la 6smosis inversa realizando célculos asociados a

la presion osmotica.

QUIMICA I -4 - PROCESOS DE SEPARACION



Reconocer los fundamentos de las separaciones mediante extraccion y realizar
calculos asociados a diversos equilibrios.
Reconocer los fundamentos de los procesos de separacion que utilizan sélidos

adsorbentes y cambiadores.

2. CLASIFICACION DE LOS PROCESOS DE SEPARACION

Existen distintos enfoques para clasificar los procesos de separacion. La clasificacion mas

intuitiva se basa en la diferencia en las propiedades de los componentes de las mezclas que

se utilizan como fundamento de la separacion. Asi tenemos:

Separaciones basadas en la diferencia en el tamafio de particula como en la

Filtracion. Las particulas pueden estar presentes desde el principio en la mezcla o

bien ser generadas in situ, por ejemplo, mediante Precipitacion (ya estudiado).

Separaciones basadas en la diferencia de solubilidad de los componentes. Si es en

una disolucion de distinta temperatura, se tiene la Cristalizacion de disoluciones
sobresaturadas (ya estudiado). Si la diferencia de solubilidad se da entre dos
liquidos diferentes, tenemos la Extraccion. Si la diferencia se da entre un fluido
(liquido o gas) y una fase estacionaria (por ejemplo, un soporte solido), tenemos

las técnicas de Adsorcion.

Separaciones basadas en diferencias en volatilidad o sublimacién, o lo que es

similar, diferencias en los puntos de ebulliciébn, como en la Destilacion (ya

estudiada) o en los puntos de sublimacion en la Sublimacion.

Separaciones basadas en la diferencias en reactividad, como en el Intercambio

I6nico.

Por otro lado, la clasificacion mas generalista engloba a los procesos en dos grandes

bloques: a) Separaciones mecdnicas: separan fases existentes en la mezcla inicial y b)

Separaciones difusionales: separan a nivel molecular. En la siguiente tabla se recogen los

distintos procesos en base a esta clasificacion:
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MECANICAS DIFUSIONALES
|

. Filtracion HETEROGENEAS
entrifugacion |
Decantacion | l
Sedimentacion No Equilibrio Equilibrio
Sep. Magnéticas I
Membranas
Ultrafiltracion
Electrodialisis

Osmosis inversa

| | | | |
Liquido-Liquido Gas-Sélido Liquido-Sélido Gas-Liquido Cromatografia

Extraccion Adsorcién Adsorcion Absorcion CGS
Sublimacion  Cristalizacion Destilacion HPLC
Precipitacion Afinidad
Fusion zonal Capilaridad
Intercambio iénico LLC
Extraccion S-L GSC
Lavado

Secado de so6lidos

De todos estos procesos ya se han estudiado en profundidad la precipitacion (formacion de
compuestos poco solubles) y la destilacion (separaciones de dos o mas liquidos volatiles),
asi como ligeramente la cristalizacion, y se van a estudiar con mas detenimiento los
procesos con membranas, la extraccion y los procesos basados en el uso de so6lidos, que

son los que se han destacado en rojo.

3. PROCESOS CON MEMBRANAS

Estos procesos se utilizan para separar mezclas formadas por un disolvente como el agua y
solutos no volatiles como la glucosa, la urea, las sales minerales, etc. El principio de
funcionamiento es bastante simple: la membrana actiia como un filtro muy especifico que

dejaré pasar el agua, mientras que retiene los solidos suspendidos y otras sustancias.

3.1. Definicion de membrana y clasificacion de los procesos con membrana

Una membrana es una barrera semipermeable a través de la cual pueden pasar especies de
manera selectiva. Las membranas semipermeables pueden ser de origen animal o vegetal,

como las paredes de las células, o de origen artificial, normalmente fabricadas con

polimeros. El tipo de especie que puede atravesar una membrana (permeado) dependerad,
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principalmente, del tamafio de poro de la membrana, como se ve en la siguiente figura y

que determina, ademas, el tipo de proceso de separacion:

RECHAZO

r—<

T TECNICA / RECHAZOS
Ve
v\ \ MEMBRANA SEMIPERMEABLE

1. Microfiltracion
Particulas suspendidas

2. Ultrafiltracion
Macromoléculas

3. Nanofiltraciéon
Pequefias moléculas,
sales divalentes y acidos
disociados

4. Osmosis inversa
Sales monovalentes y
acidos no disociados

En este tema se va a estudiar la 6smosis inversa (Ol o RO) y para ello primero es

necesario estudiar el fenomeno osmotico.

3.2. Definicion de 6smosis, presion osmotica y 6smosis inversa

(Qué es y por qué se produce el fendémeno osmético? Ya se sabe del tema 3 que la presion
de vapor de un disolvente, por ejemplo el agua, es menor cuando se mezcla con otro
disolvente o con un soluto no volatil; el descenso de la presion de vapor es una propiedad
coligativa de las disoluciones y por lo tanto este descenso es mayor cuanto mas

concentrada es la disolucion.

Como se ve en la siguiente figura, se tienen dos recipientes separados por una membrana
semipermeable que permite el paso de moléculas de agua pero no de soluto, debido a su
mayor tamafo. Inicialmente el nivel de liquido de los dos recipientes es el mismo. Como la
disolucion de la derecha estd mas concentrada en soluto, de forma espontanea se produce
un flujo neto de agua desde la izquierda hacia la derecha. Este flujo se puede explicar,
como siempre, como una busqueda del equilibrio, que se alcanzaria, si fuera posible,

cuando las concentraciones fueran iguales en los dos recipientes.
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Disolucion Disoluciéon Presion hidrostatica
diluidade | concentrada |
soluto l de soluto AP =TI I Q@ ..
[ ) [ )
o.o‘|0.o @ |.. e o
[} ' e O I ‘ .‘ e o ‘ I .. ..
[ ) I ' . [ ) I [ )
° o | 2¥ g e l°gee@
[ ) [ ) [ ) [ ] [ ) [ )
° [} ‘ [ ) I ' '. [ ) [} I [} .‘
« |l @ e .| @
°, e '@ ) e ° @ @
1o | “x o ° | o e
/
Agua Soluto
Membrana

semipermeable

La 6smosis se define como el proceso espontdneo de movimiento de disolvente a través de

una membrana semipermeable, desde una disolucion hacia otra con mayor contenido en

soluto, es decir, desde la disolucion mas diluida hacia la disolucion mas concentrada.

\La OsSmMosis es un proceso espontaneo que no involucra un trabajo neto\

Al cabo de un tiempo, el nivel del recipiente de la derecha empieza a elevarse y continua
hasta que la presion hidrostatica generada compensa la tendencia termodinamica al paso de
disolvente. La presion osmatica IT de una disolucion es la presion que se debe ejercer
sobre una disolucion para detener la 6smosis (en contacto con el disolvente puro) y puede

medirse directamente a través de la diferencia de altura del nivel inicial y final.

Desde el punto de vista de estos procesos de separacion lo
que interesa es lograr el proceso contrario a la dsmosis, es [

e @ °
decir, interesa separar el disolvente del soluto. Como se ve | . ()
en la figura, si se aplica una presion sobre la disolucion de | ‘. .. ;

. ., L. e o ° | e o
la derecha que sea superior a la presion osmotica de esa ° (_I cq0 e
. . I : : : ) @
disolucion es posible invertir el flujo natural del disolvente, | ® o« °° | ..0
S .
haciendo que pase agua desde la disolucion mas | 4 ® o | .‘ @ '.
® o | Te e

concentrada hacia la mas diluida que puede ser agua pura.
Esta situacion se conoce como 0SMOSIs inversa. Osmosis inversa
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La oOsmosis inversa si que requiere trabajo y es el procedimiento utilizado

mayoritariamente en la actualidad para obtener agua potable a partir de agua de mar,
proceso que se conoce como desalinizacion. También se usa para separar las sustancias
disueltas en las aguas residuales industriales o urbanas antes de verterlas al medio

ambiente.

La magnitud de la presion osmdtica depende unicamente del nimero de particulas de
soluto por unidad de volumen, pero no depende de su naturaleza: es por lo tanto una
propiedad coligativa. Asi, cuanto mas concentrada es una disolucion, mayor es su presion

osmotica. Algunos ejemplos se muestran en la siguiente tabla:

Compuesto Concentracion  Concentracion ~ Presion osmdtica
(mg L_l) (moles L_l) (atm)
NaCl 35.000 0,60 27,08
Agua de mar 32.000 - 23,14
NaCl 2.000 0,0342 1,55
Agua salobre 2-5.000 - 1,02-2,72
NaHCO; 1.000 0,0119 0,87
NazSO4 1.000 0,00705 0,41
MgSO4 1.000 0,00831 0,25
MgCl; 1.000 0,0105 0,66
CaCl, 1.000 0,009 0,56
Sacarosa 1.000 0,00292 0,07
Dextrosa 1.000 0,0055 0,14

Presiones osmoticas tipicas a 25 °C

Suponiendo el equilibrio osmoético y para disoluciones diluidas de no electrolitos, como la

urea o la glucosa, se puede calcular la presion osmdtica a través de la siguiente ecuacion,
establecida por Van't Hoff en 1885:
[TV =ngRT
Despejando y reagrupando se tiene:
I[T=MRT
en la que IT es la presion osmética (atm), M es la molaridad (mol L™"), R es la constante de

los gases (0,082 atm L mol ™' K™') y T la temperatura absoluta (K).

Esta ecuacion no se cumple para disoluciones de electrolitos, ya que las moléculas de estas

sustancias, como demostrd Arrhenius, se disocian en iones cargados, apareciendo mas

QUIMICA I -9- PROCESOS DE SEPARACION



especies quimicas que contribuyen a esta propiedad coligativa que, como ya se ha
comentado, depende del ntimero total de particulas aunque no de su naturaleza; asi, para la

sal comun se tiene la siguiente reaccion de disociacion que genera dos particulas y no una:

NaCl = Na" + CI”

Para este caso en la ecuacion vista anteriormente se introduce el factor de Van't Hoff que

es empirico y toma el valor de 1 para no electrolitos y para electrolitos fuertes totalmente

disociados, en disoluciones diluidas, es igual al n® de especies quimicas en las que se

disocia la molécula.

IT=iMRT]

Si la presion osmotica se produce entre dos disoluciones, en lugar de entre una disolucion y
el disolvente puro, en la ecuacion aparece la diferencia de concentraciones de las

disoluciones Ac en lugar de la M:

I1=1AcRT

Ejemplo 1

Célculo de la presién osmotica de una disolucion de un electrolito a partir de su
concentracion.

Aunque el agua de mar tiene una gran cantidad de componentes, de forma general puede
ser considerada una disolucién de cloruro sédico de 35.000 mg L™ o, lo que es lo mismo,
una disolucién 0,6 M de NaCl. Se pide calcular la presion osmotica del agua de mar a
15°C.

Solucién: Teniendo en cuenta que el NaCl es un electrolito fuerte que se encuentra
totalmente disociado, la concentracion total de particulas, en este caso iones, en la
disolucion es dos veces 0,6 M y sustituyendo en la ecuacion tenemos:

I1=iMRT = (2 x 0,6 mol L") x (0,082 atm L mol ' K™') x (273 + 15) K = 28,3 atm
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Ejemplo 2

Célculo de la concentracién de una disolucion de un no electrolito a partir de la
presién osmética.

Calcular la concentracion molar de una disolucién acuosa de urea [(NH2).CQO] que es

isotonica del agua de mar.

Solucién: Dos disoluciones isotdnicas son aquellas que tienen la misma presion osmotica.
Una disolucion de urea que es isotdnica del agua de mar tiene la misma presion de 23,14
atm a 25 °C, valor que se ha obtenido de la tabla de la pagina 9. Utilizando la ecuacion y
teniendo en cuenta que la molécula de urea no se disocia tenemos:

mn 23,14 atm
iRT  1(0,082 L-atm-mol™K™")(273 + 25K)

I[1=iMRT = M= =0,96 moles'L! =0,96 M

Ademas, esta propiedad coligativa es la mas usada para calcular pesos moleculares porque
se produce el mayor cambio de propiedad coligativa por cada mol del soluto y, por lo

tanto, es el procedimiento en el que se comete un error menor.

Ejemplo 3

Empleo de la presion osmética para la determinacion de pesos moleculares.

Se prepara una disolucion disolviendo 30,0 g de hemoglobina (Hg) en un litro de agua. La
presion osmotica de la disolucion es de 8,7 mmHg a 25°C. Se pide calcular el peso

molecular de la hemoglobina.

Soluciéon: Primero hay que calcular la concentracion molar de la disolucion de
hemoglobina. Hay que prestar especial atencion a los cambios de unidades

IT=MRT =

8,70 mmHg-lai
I1 760 mmHg

"RT (0,082 L-atm-mol K ™)(273 + 25K)
= 4,68x10™ molesde Hgen 1L

=4,68x10™* moles-L!

masa masa 30g
moles = = = =

= =6,4x10%*g-mol™*
Peso molecular moles  4,68x10* moles J
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4. PROCESOS DE EXTRACCION LIQUIDO-LIQUIDO

4.1. Definicion

La extraccion es un proceso por el cual se transfieren o reparten uno o mas solutos entre

dos fases liquidas de acuerdo con sus solubilidades relativas. Normalmente se suele

emplear una fase acuosa y una fase organica no miscible denominada extractante, como se

ve en la figura adjunta.

menos denso

Mezcla acuosa
Componentes A + B

&

@

Extractante: inmiscible y

|:> 98% A
Se extrae casi todo
o,
100% B 2% A
100 % B No se extrae
1. Mezclar 2. Agitar 3. Decantar

Las razones por las que se utiliza una extraccion son las siguientes:

1. Los componentes presentan baja volatilidad y no pueden ser separados por

destilacion.

2. Los componentes de la mezcla poseen la misma volatilidad.

3. Los componentes son sensibles al aumento de temperatura y se descomponen

cuando se calientan.

4. La cantidad de componente que se desea separar es pequefia, sirviendo estos

procesos ademas para concentrar componentes.

No existe ningin extractante universal, los disolventes mas utilizados se muestran en la

tabla siguiente junto con algunas de sus propiedades:
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Densidad Solubilidad en agua

Disolvente s mL_l) (g/100 mL)
Acetato de etilo 0,900 8,0
Ciclohexano 0,779 0,001
Cloroformo 1,492 0,5
Disolventes Diclorometano 1,325 2,0
inmiscibles | Fter dietilico 0,715 6,0
en agua
Hexano 0,659 0,001
Pentano 0,626 0,036
Tetracloruro de
1,594 0,025
carbono
. Acetona, Acetonitrilo, Acido acético, Acido férmico,
Disolventes L ) L .
miscibles t-butanol, Dimetilformamida (DMF), Dimetilsulfoxido
isCi
(DMSO), Etanol, Metanol, Piridina, i-Propanol,
en agua
g n-Propanol, Tetrahidrofurano (THF)

4.2. Equilibrio: coeficiente de reparto o constante de distribucion

El fundamento termodinamico del proceso, denominado extraccion sencilla o simple, es
el siguiente: Sea un soluto A presente en una disolucidon acuosa y que se desea extraer
mediante un disolvente orgdnico no miscible. Este compuesto se repartird entre los dos
disolventes hasta llegar a una situacion de equilibrio; el proceso puede representarse a

través de la siguiente reaccion:

—
Aac i Aorg

Cuando se alcanza el equilibrio, para una determinada temperatura, el cociente de
actividades es una constante Kp denominada coeficiente de reparto (Kp) que depende de
la naturaleza del soluto, de la naturaleza de los disolventes y de la temperatura de trabajo.

(Solubilidad A),,,
" (Solubilidad A),_

org

_ @A), _[A]
" (@A) [A]

org

ac
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Para conocer la fraccion a de soluto de concentracion inicial ¢, que permanece en la fase

acuosa y la concentracion final ¢f tenemos:

n,(1-a)

org [ 1 ] 1
KD Sy e — = a= = Cr =C,
[n a] 1+Kpr 1+Kpr

0]

Vv
ac

Siendo: n, el niimero de moles iniciales de A, V,. el volumen de disolucién acuosa que
contiene n,, Vg €l volumen del disolvente organico y r la relacion de fases o volimenes
relativos (Vore/Vac).

Ejemplo 4

Se pesan 0,560 g de yodo y se disuelven en 100 mL de agua. Esta disolucién se agita con
20 ml de tetracloruro de carbono. El analisis de la fase acuosa muestra que contiene 280
g-L™ de yodo. ¢Cuél es el valor de Kp para la distribucién de yodo entre el agua y el
tetracloruro de carbono?

Solucidn: Sustituimos en la ecuacion las concentraciones en equilibrio

[IZ] org

K. =
P [12]ac

La cantidad de I, que ha pasado a la disolucion organica serd la inicial menos la que queda
en disolucion acuosa, pero en este caso hay que tener en cuenta que ha cambiado el

volumen:
[I2]org = 0,560 g — 0,028 g = 0,532 g

{(0,532/1)1\/1)}

Clae | 20x10° |

Y L], _{(0,028/PM)} -
100x107

Como puede observarse, el célculo se puede hacer en gramos y no en moles ya que los
pesos moleculares se anulan; ademas, no es necesario introducir el volumen de las fases en

L ya que, también, el cambio de unidades afecta a los dos cocientes.

Este resultado indica que en la fase organica hay 95 veces mas yodo que en la acuosa.
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Otra magnitud ampliamente utilizada en los calculos asociados a procesos de extraccion es
el factor de recuperacién (R) (expresado en tanto por 1) que se define como:

Sustituyendo en las expresiones anteriores y reorganizando tenemos:

b
I+K,r

Ejemplo 5
El coeficiente de reparto del sistema agua-cloroformo para el bromo vale 21,5. Calcular
la cantidad de bromo que permanece en la fase acuosa, asi como el rendimiento de la

extraccion, expresado en porcentaje, para el siguiente caso: 100 mL de agua que contiene
bromo se ponen en contacto con 100 mL de cloroformo.

Solucién: En este ejemplo se realiza una unica extraccion con un volumen V, igual a V,.

Sustituyendo directamente en la ecuacion de la fraccion a se tiene:

a:( ! j —~  g=|— 1 _|-0044

I+ Kpr 100
1+21,5 129
e (100)

R = (1-0,044)x 100 = 95,6 %

La mayoria de las veces no es eficaz realizar una Unica extraccién y suele quedar una
cantidad considerable de A en la fase acuosa, por eso, una vez alcanzado el equilibrio se
separan las fases y se agrega una nueva cantidad de extractante, cuando se ha alcanzado el
nuevo equilibrio se separan nuevamente las fases y se agrega nueva cantidad de disolvente
organico y asi sucesivamente. Si este proceso se repita n veces, la fraccion o concentracion
remanente en la disolucion o fase acuosa y el factor de recuperacion seran

respectivamente:
1 n 1 n n
o = c,=¢, R=1- !
o\ I+ Kpr I+ Kpr 1+ Kpr

Asi se ve que es mas eficaz realizar varias extracciones con volimenes pequefios de

extractante que una sola extraccion con un volumen grande. Este proceso se conoce como

extraccion multiple.
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Ejemplo 6

Repetir el célculo del ejemplo 2 pero efectuando la extraccién con 4 porciones del
volumen total de cloroformo.

Soluciéon: Ahora se realizan cuatro extracciones con 25 mL cada una. Sustituyendo

directamente en la ecuacion de la fraccion o se tiene:

4

a:(#j = o= ;25 =6,05x10"*
+Epf 14215 =
100

R =(1-6,05x10"*)x100=99,94%

Como se ve el rendimiento del proceso ha mejorado al realizar 4 extracciones, aunque el

volumen total de disolvente es el mismo en los dos ejemplos.

Como en cualquier equilibrio, la observacion de la constante da una idea de lo desplazado
que estara el equilibrio. La mayor parte de los compuestos orgédnicos presentan coeficientes
de reparto con valores mayores de 4, de tal forma que extracciones dobles o triples
producen una alta eficacia en la separacion de dichos componentes de las fases acuosas.
Por otro lado, si el compuesto a extraer es bastante soluble en agua, aunque se realice una

extraccion multiple no se va a extraer completamente.

4.3. Influencia del pH: coeficiente de distribucion

Si los solutos que se desean extraer poseen propiedades acido—base, es importante estudiar
el efecto del pH en el proceso; en este caso la forma i6nica (A") y la molecular (HA) se
reparten de modo diferente entre las dos fases y el parametro de extraccion que se utiliza es
el coeficiente de distribucion (D), que depende del medio y de sus condiciones y que
considera todas las especies en disolucion. Este coeficiente de distribucion D se calcula
para cada sistema concreto y se usa en lugar del coeficiente de reparto Kp en las

ecuaciones de la seccion 4.2.

HA S A~ + H K _[ATIHT]
' [HA]
_ (HA)TOTAL EN LA FASE ORGANICA _ [HA]org
(HA)TOTAL EN LA FASE ACUOSA ? [HA]ac
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En general, los compuestos idnicos son mas solubles en agua que los compuestos
covalentes, que son mas solubles en disolventes organicos. Si se supone que la forma
ionica solo esta presente en la fase acuosa y que la forma molecular se reparte entre las dos

fases, se tiene:

[HA] o1,

D=
[HA] +[A7] )

K,[HA]

ac

Si Kp[HA]. = [HA]org Y [A L= [H+]

sustituyendo y reagrupando:

_ Kp[H']
K, +[H"]

Ejemplo 7

El acido butanoico tiene un coeficiente de reparto de 3,0 cuando se distribuye entre
benceno y agua. Se pide calcular la concentracion de equilibrio del acido en cada fase,
cuando se extraen 50 mL de disolucion acuosa de acido butanoico 0,15 M con 25 mL de
benceno: a) a pH 5,0 y b) a pH 10,0. Dato K, = 1,52:10™

Solucién: En este caso dependiendo del pH, el acido butanoico estara parcialmente
ionizado. C;H,COOH S H' + C3H;,C00~

Para hacer los calculos hay que tener en cuenta el equilibrio de disociacion y utilizar el

coeficiente de distribucion

Para pH = 35,0
_ KD[H+] _ 3(10_5) 1.19
K, +[H'] 1,52:10°+ 107~
1 1
= _— 1 _—
(cf)ac co 1+Dr 09 5 25 0,094M
1+1,19%

\Y 50
c =(c,—c & =(0,15-0,094)— =0,112M
( f)org (0 f)v ( )25

org

Para pH = 10,00 D = 1,97-107, (c;),. =0,149M y(c,),,, =2,96:10°M, es decir,

org
practicamente todo el 4cido permanece en la disolucion acuosa debido a que estd ionizado

en gran medida.

Este proceso se conoce como extraccion en disolventes activos o extraccion selectiva y
se utiliza para separar compuestos organicos en funcion de su acidez, de su basicidad o de

su neutralidad.
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En el procedimiento se transforman secuencialmente los compuestos organicos con
propiedades 4acidas o bésicas en sus sales correspondientes haciéndolos reaccionar
selectivamente con disoluciones basicas o acidas, y asi estas sales que son solubles en agua
e insolubles en disolventes organicos se separan secuencialmente del resto de los

compuestos organicos de partida.

Los compuestos neutros no se ven afectados por los distintos disolventes activos y no se
extraen, permaneciendo en la fase de partida. Una vez realizada la separacion y extraccion
de los distintos componentes acidos o basicos de la mezcla, estos estdn aislados en las
distintas fases acuosas en forma de su sal y se pueden recuperar mediante una reaccion
acido — base inversa que transforma la sal en el compuesto organico de partida, insoluble

en agua.

Una aplicacion tipica de la extraccion liquido-liquido es la separacion de parafinas
(alcanos) de una mezcla de las mismas con aromaticos, utilizando propano como

extractante.

5. PROCESOS SUPERFICIALES SOLIDO-LIQUIDO: ADSORCION E
INTERCAMBIO IONICO

5.1. Definicion

Los procesos superficiales, también, se basan en la separacion de los componentes de una
mezcla por distribucion entre dos fases: una fase mévil, que en este caso es un liquido, y
una fase estacionaria que es un soOlido finamente dividido con una gran superficie
especifica. Como se muestra en la figura, la mezcla se deposita sobre la fase estacionaria y
la fase movil atraviesa el sistema desplazando a los componentes de la muestra a distinta
velocidad; este fendmeno de migracion de los componentes de una mezcla a lo largo de la

fase estacionaria recibe el nombre de elucion.
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Fase
movil

Mezcla a
separar

Fase
estacionaria —>

N—

Fase Fase
movil movil

o
o

Eluye primero

N—

Si una especie tiene gran afinidad por el adsorbente, pasara muy lentamente mientras que

otro componente con menos afinidad lo hara mas rapidamente, eluyendo el primero.

Es importante resaltar que son procesos que tienen lugar en la superficie de las

particulas de los solidos.

En la superficie de las particulas de los sélidos existen puntos o lugares donde se produce

la interaccion con los componentes de la mezcla a separar. En la siguiente figura pueden

verse estos centros activos:

Superficie de la

fase estacionaria >

\

—Si—0
/
o
__-Si—O0
Gel de silice

H

\,
Si*-0—H---0—R
\

\

Puede formar puentes de
hidrégeno o enlaces de

S

! tipo dipolo-dipolo

Centros activos

El nimeros de puntos de interaccion constituye la capacidad de los sélidos y una vez todos

los centros activos estan ocupados es necesario regenerar la fase estacionaria para que

vuelva a ser eficaz en el proceso de separacion de mezclas.
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5.2. Adsorcion e intercambio idnico (1.1)

Existen distintos tipos de procesos superficiales solido-liquido; segun el tipo de interaccion

destacan los dos siguientes:

Adsorcion — Las fases estacionarias son sustancias solidas, quimicamente inertes, que
tienen la propiedad de adsorber o fijar débilmente en su superficie a una gran cantidad de
compuestos. Si los adsorbentes son so6lidos polares, los componentes de la mezcla son
adsorbidos mediante interacciones secundarias tipo dipolo-dipolo y puente de hidrégeno, y
si son apolares las fuerzas implicadas en el proceso son de tipo fuerzas de Van der Waals.
Los adsorbentes mds utilizados son: carbon activo, gel de silice (6xido de silicio), alimina

(6xido de aluminio), celulosa, fluorosil (silicato de magnesio) y sulfato de calcio.

Interacciones de tipo Fuerzas de Van Der Waals

'I_""ll...l-il'
L

o
P hmmg+ b
[ . 1

Particula de adsorbente ampliada

Aplicaciones tipicas de la adsorcion son la purificacion de p-xileno y el tratamiento de aire

y aguas potables y residuales para la eliminacion de olores, colores y contaminantes.

Intercambio i6nico — La fase estacionaria, denominada cambiador, es un so6lido poroso
cuyos puntos activos poseen grupos reactivos cargados. Para equilibrar cargas, estos
grupos funcionales estdn neutralizados por iones ldbiles que son facilmente

intercambiables de forma reversible por los iones presentes en la fase movil. Solo se dan
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enlaces por cargas y, por lo tanto, solo sirve para separar compuestos cargados, como

cationes metalicos o aniones.

Los cambiadores son estructuras tridimensionales. Las mas usadas son las zeolitas

(aluminosilicatos naturales o sintéticos) y las resinas poliméricas sintéticas, que se

comercializan en esferas, como se ve en la figura.

Particula de resina ampliada

poliméricas

Grupo funcional

Ion fijo Centro activo

Ion intercambiable

Cadenas /

Reaccién de Intercambio
SO, H"  SO; H*
SO; H*
SO; H*
Ca2+ \
> H* P
2+
5o, €@ so,”
SO; H'
SO; H*

Seglin el grupo activo, y por lo tanto del tipo de ion que intercambian, las resinas se

dividen en catidnicas y anidnicas.

Las reacciones de intercambio pueden escribirse:

nR-A + M S R—M + nA"

nR-H + Ca>* S5 Ry-Ca + 2H"
nR-B + X S R~X + nB"
nR-OH + CI' § R-Cl + nOH

Intercambio catidnico

Resina acida

Intercambio anidnico

Resina hidroxilada

Aplicaciones tipicas del intercambio i6nico son la desmineralizacion de aguas, entre las

que destaca el ablandamiento o eliminacion de la dureza del agua, que se define como el

: : 2+ 2+
contenido en iones Ca y Mg~
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7. EJERCICIOS PROPUESTOS

Presidon osmotica

1.- Explique los siguientes hechos:
a) Un pepinillo colocado en salmuera (agua salada) concentrada se arruga,
convirtiéndose en encurtido.

b) Una pasa (uva seca) se hincha al ponerla en agua.

2.- Calcular la cantidad de glucosa C¢H ;206 que es necesario disolver en un litro de agua
para preparar una disolucion intravenosa isotonica, sabiendo que la presion osmotica de la
sangre es 6,78 atm.

Solucidén: Considerando una temperatura de 36 °C se necesitan 48,2 g

3.- (Qué presion osmotica (en atm) tiene una disolucion 0,1 M de CaCl, que se ha
separado de agua pura por medio de una membrana semipermeable a 300 K? Suponga una
disociacion del 100% para el CaCl,.

Solucién: 7,38 atm

4.- Una disolucion de tolueno que contiene 2,50 g de un polimero organico desconocido en
200 mL de disolucion presenta una presion osmotica de 8,76 mmHg a 25 °C. Calcular el
peso molecular del polimero.

Solucidén: 26500 g/mol

5.- Una mezcla de NaCl y sacarosa (C;2H2,011) con una masa total de 10 g se disuelve en
agua suficiente para obtener 200 mL de disolucion. La presion osmotica de la disolucion es
de 11,21 atm a 25 °C. Calcule el porcentaje en masa de NaCl en la mezcla.

Solucion: 20%

6.- ;Cual es la presion que es necesario ejercer para impedir el flujo de agua a través de
una membrana semipermeable que separa dos disoluciones acuosas de urea de
concentraciones 0,075 My 1,125 M a 15 °C?

Solucion: 24,80 atm
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Extraccion

7.- Se ponen en contacto 50 mL de una disolucion de formaldehido en éter con 50 mL de
agua. Calcular la fraccion de formaldehido que permanece en la fase organica, sabiendo
que el coeficiente de reparto del formaldehido entre el agua y el éter vale 0,11.

Solucion: 90%

8.- Se quiere extraer un contaminante de una muestra de 25 mL de agua con 50 mL de un
disolvente organico. Se pide calcular el valor minimo del coeficiente de reparto necesario
para obtener un rendimiento superior al 99%.

Solucidn: 49,5

9.- Un analito A se distribuye entre agua y cloroformo con un coeficiente de reparto de 15.
Calcular la cantidad de analito recuperado cuando se extraen 50 mg en 100 mL de agua
con las siguientes cantidades de cloroformo: a) Una porcion de 50 mL, b) Dos porciones de
25 mL, ¢) Cinco porciones de 10 m; d) Justifique los resultados obtenidos.

Solucioén: a) 46,88 mg; b) 49,31 mg; ¢) 49,95 mg; d) Consultar teoria.

10.- Calcular el nimero minimo de extracciones multiples necesarias para extraer el 99,9%
de ortonitroanilina disuelta en 100 mL de agua con porciones de 10 mL de benceno. El
coeficiente de reparto vale 62,5.

Solucién: 3,48 = 4 extracciones

11.- Calcular el valor de D de la base p-nitrosodimetilanilina en benceno-agua para: a) pH
5,0 b) pH 13,0 ¢) Interpretar los resultados.

Datos: Kp =51y K,=2-10"°

Solucion: a) D =1,02-10apH=5,0yb) D= 51 apH = 13,0

12.- El coeficiente de reparto del 4cido HA entre agua y un disolvente organico es Kp = 31.
La constante de acidez de HA en agua vale K, =2:107. ;Qué porcentaje de HA se extraera
si se agitan 50 mL de solucion acuosa con tres porciones de 5,0 mL del disolvente organico
apH =1,0y pH = 5,0? Justificar los resultados obtenidos.

Solucioén: 98,5% apH=1,0y 88,0% apH=>5
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