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1 INTRODUCCION

. 1.1 La teoria atomica |

En el siglo V a.C., el filésofo griego Democrito expreso la idea de que toda la
materia estaba formada por particulas muy pequenas e indivisibles que llamé dtomos
(que significa indestructible o indivisible). A pesar de que la idea de Demécrito no fue
aceptada por muchos de sus contemporaneos (entre ellos, Platon y Aristoteles), ésta se
mantuvo. Las pruebas experimentales de investigaciones cientificas apoyaron el concep-
to del «<atomismo» lo que condujo, de manera gradual, a las definiciones modernas de
elementos y compuestos. En 1808, un cientifico inglés, el profesor John Dalton, formulé
una definicién precisa sobre las unidades indivisibles con las que esta formada la mate-
ria y que llamamos dtomos.

El trabajo de Dalton marcé el principio de la quimica moderna. La justificacion
mediante la teoria de Dalton de las leyes fundamentales de la Quimica, hizo que en la
Quimica se aceptase inmediatamente la teoria corpuscular de la materia de Dalton por los
maés insignes quimicos de la época. Ello contribuy6 a que la Quimica experimentase un
gran avance durante el resto del siglo XIX.

Alo largo del siglo XIX se determinaron las masas atomicas de los distintos ele-
mentos quimicos y la teoria de Dalton fue completada con la introduccién del concepto
de molécula por el italiano Amadeo Avogadro (1776-1856) para caracterizar la unién de
los atomos en los compuestos quimicos.

Posteriormente una serie de descubrimientos fueron cuestionando la idea de la
indivisibilidad de los atomos de Dalton. Asi, las experiencias relacionadas con fen6me-
nos eléctricos, el descubrimiento de los rayos catddicos, los experimentos con particulas
radiactivas y la existencia de lineas caracteristicas en los espectros atomicos de los ele-
mentos quimicos evidencian que debe existir una estructura interna en los d4tomos.

El estudio del fen6meno de descarga en tubos de gases a baja presion que produ-
cen los llamados rayos catddicos y su caracterizaciéon mediante experimentos de desvia-
ci6on por el ingles J. J. Thomson (1856-1940) en 1894, junto con los resultados anteriores
de las experiencias de electrélisis de Michel Faraday (1791-1867) conducen a aceptar la
existencia del electron y a admitir la naturaleza eléctrica de la materia.

pantalla

alta
tension

Tubo de rayos catédicos

Thomson caracteriz6 los rayos catédicos como constituidos por particulas con
carga eléctrica negativa. La posterior determinacién de la masa de estas particulas a las
que se llamé electrones, demostré que era alrededor de 1800 veces menor que la del
atomo de hidrégeno, el cual, a su vez, era el &tomo con menos masa del sistema periédi-
co. Este hecho llevo a pensar que el electrén debia ser una parte del atomo: una particula

elemental.
2

John Dalton (1766-1844)

Hipétesis de la teoria atomica
de Dalton (1808 - 1810)

1. La materia esta forma-
da por atomos indivisibles e in-
alterables.

2. Las sustancias com-
puesto estan formadas por ato-
mos compuestos.

3. Todos los atomos de
una sustancia son idénticos y
por tanto tienen la misma masa
e idénticas sus demas propie-
dades.

4. Los atomos de distintas
sustancias tienen diferentes la
masa y las demas propiedades
(por ejemplo el tamafo...).

5. Cuando se produce una
reaccion quimica, los atomos,
puesto que son inalterables, ni
se crean ni se destruyen, tan
solo se distribuyen y organizan
de otra forma.

Sombra producida por rayos
catodicos y un obstaculo con for-
ma de cruz en un tubo de descar-

ga.



El electron es la particula de carga negativa que se toma como unidad de carga
eléctrica, de tal forma que la carga de cualquier cuerpo es siempre multiplo de la del electrén.

Al ser la materia neutra, pas6 poco tiempo hasta descubir una segunda particula
elemental: el protén, cuya masa es practicamentE igual a la del atomo de hidrégeno y
cuya carga eléctrica es igual a la del electrén pero positiva.

Posteriormente, Ernest Rutherford (1871-1937) indica la necesidad de una tercera
particula de masa parecida a la del proton, pero sin carga eléctrica: el neutrén, para
justificar sus experiencias de dispersiéon con particulas o.. En 1932 James Chadwick

(1891-1974) descubre el neutrén. Joseph John Thomson (1856-

Electrén, protén y neutrén son las particulas subatémicas fundamentales que 1940)

demuestran que el atomo no es indivisible. Particula | Masa (kg) | Carga (C)

Protéon 1,673:10727 | 1,602:10~'°
. 1.2 Primeros modelos atomicos | Neutron | 1,673-10°% 0
Electréon 9,1-10-31 1,602:10~1°

La existencia de particulas dentro de un atomo conduce a la pregunta basica:
¢como estan distribuidas estas particulas dentro del atomo?

Como las dimensiones de cualquier atomo son tan pequeias, resulta que
s6lo podemos intentar averiguar la constitucion interna de un atomo de forma indi-
recta. Para ello es preciso disefiar experiencias de laboratorio que permitan suponer
mediante un «modelo» como estén distribuidas las particulas subatémicas dentro
del dtomo y, lo més importante, justificar el comportamiento del atomo frente a las
citadas experiencias.

El primer modelo atémico se debe a J. J. Thomson, que después de contem-
plar al electrén como el componente universal de la materia, desarrolla en 1898 su
modelo, segtin el cual el &tomo estd compuesto por electrones distribuidos en una
esfera de carga positiva, en cantidad suficiente para neutralizar la carga eléctrica.

La imagen de Thomson del atomo es la de una esfera material de electrici- Esfera cargada
dad positiva dentro de la cual, en forma de pequenos granulos, se encuentran los positivamente
electrones, como las pasas en un pastel, en un nimero suficiente para que el
conjunto resulte eléctricamente neutro. El modelo de Thomson sirve para explicar Modelo atémico de Thomson
los fenémenos que ocurren en los tubos de rayos catédicos y justifica la produccion
de iones por pérdida o ganancia de electrones, asi como, los fendmenos de
electrizacion.

Electrones

En 1911, Rutherford establece su modelo planetario del 4tomo a partir del
analisis de los experimentos de dispersién de particulas alfa por parte de delgadas
ldminas metélicas. Rutherford afirma que el atomo esta formado por un «nticleo»
central en el que se concentra casi toda la masa y la totalidad de la carga positiva,
es decir, los protones. En torno al niicleo, y a gran distancia de él, en su «corteza»
giran los electrones en érbitas circulares.

Particulas o

El descubrimiento de los is6topos y la dificultad de que los valores de las
masas atémicas de los elementos tienen un valor mucho mayor que el calculado
mediante los protones del ntcleo conduce a Rutherford a sugerir més tarde que en
los nticleos de los atomos existen otras particulas de masa casi igual a la del protoén,
pero sin carga eléctrica, denominados neutrones, pero hay que esperar hasta 1932,

ano en el que Chadwick los identifica experimentalmente. Modelo atémico de Rutherford y disper-
sién de particulas a.

Atomos de oro

Por tanto, el ndcleo de los dtomos esta formado por los neutrones y los protones,
concentrandose en el ntcleo la totalidad de la carga eléctrica positiva. Como el atomo es
eléctricamente neutro, el nimero de protones (cargas positivas) del nicleo es igual al
numero de electrones (cargas negativas) que giran entorno al nticleo en la corteza.

Para caracterizar un atomo se definio el niimero atémico, Z, como el niimero de
protones que tiene su ntcleo. Cada elemento quimico tendra siempre el mismo ntimero



atomico. El nimero masico, A, se define como la suma de protones y neutrones del
nucleo. Los isétopos de un elemento tienen el mismo ntmero atémico, pero distinto
nimero masico, es decir, difieren en el nimero de neutrones.

A.1.- a) Un is6topo del azufre tiene de nimero atémico 16 y de niimero masico
33, {cuantos protones, neutrones y electrones tiene cuando esté en su estado neutro?

b) {Cuéles pueden ser los ntimeros atémico y mésico de un is6topo del azufre
distinto del anterior?

¢) {Cuéntos protones y electrones tiene el ion S~ ?

El modelo atémico de Rutherford explicaba satisfactoriamente las experiencias de
dispersion de particulas o, asi como, los fenémenos explicados con el de Thomson.
Esto y su parecido al modelo planetario hizo que fuera bien recibido por la comunidad
cientifica. No obstante, pronto seria criticado al no poder explicar otros fenémenos como
los espectros atomicos. Ademads, segin la teoria electromagnética, el electrén girando
alrededor del nticleo debia emitir energia y el atomo seria inestable. Debido a todo esto
apareceria el siguiente modelo atémico debido a Niels Bohr.

\ 2 \ ANTECEDENTES AL MODELO DE BOHR

\ 2.1 Espectroscopia |

A mediados del siglo XIX, los quimicos alemanes Kirchoff y Bunsen desarrollaron
técnicas de analisis que dieron lugar al nacimiento de la espectroscopia. Esta consistia
en vaporizar sustancias mediante una llama a alta temperatura, por lo que éstas emitian
luces de distintos colores. Estas luces eran pasadas por un prisma, lo que permitia su
descomposicién formando lo que llamamos un espectro.

La luz dispersada puede apreciarse visualmente o mediante una fotografia en la
que se obtienen una serie de lineas (cada una de las luces dispersadas) que constituyen
el espectro de emision. El hecho més sobresaliente consiste en que cada elemento pro-
duce un espectro caracteristico y siempre el mismo, lo que permite reconocerlo.

El grafico siguiente se corresponde con el espectro de emision del sodio.

r—

——

Dispersion de la luz mediante un
prisma.

El espectro de absorcion del mismo elemento se obtiene cuando iluminamos el
elemento en cuestién con luz blanca y analizamos la luz que deja pasar. Se observa una
serie de rayas negras, que corresponden exactamente a las longitudes de onda en las que
antes se habian observado las lineas de emision. Asi el espectro de absorcion del sodio
seria semejante al grafico siguiente:




2.2 Naturaleza de la luz |

La naturaleza de la luz ha sido un tema de espinosas discusiones entre los cienti-
ficos. Newton (1642-1727) consideraba que la luz tenia una naturaleza corpuscular,
formada por pequenisimos corptsculos emitidos por los cuerpos luminosos; mientras
que Huygens (1629-1695), propuso una naturaleza ondulatoria considerando la luz como
una onda longitudinal similar a la del sonido. Durante el siglo XVIII fue aceptada de
forma predominante la teoria de Newton, pero poco se avanzé en el campo de la Optica.

Debido a esto, a lo largo del siglo XIX, el fisico francés Fresnel desarroll6 el
modelo ondulatorio con la ayuda de Thomas Young, fisico inglés, y otros, y pudieron
demostrar que la luz tenia propiedades ondulatorias, por lo que la teoria de la luz como
onda, desde mediados del siglo, fue aceptada totalmente.

Definicion de onda

Si tiramos una piedra a un estanque donde esté flotando un objeto, observamos la
superficie del agua subiendo y bajando, como esta perturbacién se va propagando de
forma periddica, es decir, a intervalos regulares. El objeto, sin embargo, no se desplaza.

Podemos definir una onda como:

Todo movimiento ondulatorio consiste en la propagacion por el es-
pacio de la energia y de la cantidad de movimiento de las perturbaciones
producidas en un punto sin que haya transporte neto de materia.

En todos los casos, la perturbacién se produce en un punto, que se llama foco de
la misma, y esa perturbacién se propaga por el espacio.

Una primera clasificacién de los movimientos ondulatorios puede hacerse aten-
diendo al tipo de medio en el que pueden propagarse:

* Ondas electromagnéticas: se transmiten en ciertos materiales y también en el
vacio (por ejemplo, la luz que se propaga en el aire, agua, vidrio, etc., pero también lo
hace en el vacio, como ocurre con la luz de las estrellas).

* Ondas mecanicas: s6lo se transmiten en los medios materiales. Los terremotos
y los sonidos son ejemplos de fendmenos ondulatorios mecanicos.

Nos referiremos a este tltimo tipo de ondas para definir las magnitudes que las
caracterizan. Si hacemos oscilar el extremo de una cuerda, se propagara a lo largo de la
misma una perturbacién de forma que al cabo de un cierto tiempo oscila toda la cuerda.
Para describir este tipo de movimiento utilizaremos las siguientes magnitudes:

Elongacion (y) distancia de cualquier punto de la cuerda respecto a su posicién de
equilibrio.

Amplitud (A) es la maxima distancia de cualquier punto de la cuerda respecto a su
posicion de equilibrio.

Periodo (T) de la onda es el tiempo que tarda el foco en realizar una oscilacion
completa. También podemos decir que es el tiempo que tarda un punto cualquiera de la
cuerda en realizar una oscilacion completa.

Frecuencia (f) es el nimero de oscilaciones realizadas por el foco en cada unidad
de tiempo. También podemos decir que es el ntimero de oscilaciones que realiza cada
punto de la cuerda en cada unidad de tiempo.

La unidad de frecuencia en el SI es el hertz*, cuyo simbolo es Hz. Un hertz
representa la frecuencia en la que el cuerpo cumple una vibracién completa en cada
segundo.

Ondas transversales y
ondas longitudinales

De acuerdo con la relacion
entre la direccion de la perturba-
cion producida y la de propaga-
cion de la onda llamamos:

* Onda transversal: aque-
lla en la que la direccion de pro-
pagacion es perpendicular a la
direccion de la vibracién. Una
onda en una cuerda o una onda
electromagnética son ejemplos
de ondas transversales.

* Onda longitudinal: aque-
lla en la que la direccion de pro-
pagacion tiene la misma direc-
cion que la de la vibracién pro-
ducida. Ejemplos pueden ser el
sonido o un muelle que se com-
prime longitudinalmente.

'

T Direccion de propagacion

Direccion de vibracion

Direccion de propagacion
< - »

< '

Direccion
de
vibracion




De acuerdo con sus definiciones la frecuencia equivale a la inversa del periodo.

1
I=7

Longitud de onda (1) es la distancia que existe entre dos puntos sucesivos de la
cuerda que se estdn moviendo de la misma manera (misma elongacioén, velocidad, senti-
do, etc.). La longitud de onda es también la distancia recorrida por la onda mientras que

el foco realiza una oscilacion completa, es decir, en un periodo.

Velocidad (v) con la que se propaga la perturbacién a lo largo de la cuerda. Se
refiere a la distancia recorrida por la perturbacién en cada unidad de tiempo. Si el medio
es homogéneo, la velocidad de propagacién de la onda es constante.

Podemos calcular la velocidad en un medio homogéneo utilizando las magnitu-
des anteriores. Puesto que en el tiempo de un periodo la distancia recorrida por la
perturbacién es una longitud de onda, la velocidad de propagacion es:

_4

V=

T=Af

Las ondas electromagneéticas

El fisico escocés J.C. Maxwell (1831-1879) en 1873 propuso
la teoria electromagnética clésica, en la que define las relaciones
fundamentales entre las perturbaciones eléctricas y magnéticas.
De las ecuaciones de Maxwell se desprende que una carga eléctrica
que se mueva con aceleracién producird un campo eléctrico y otro
magnético variables. La propagacién en el espacio de estos dos
campos, eléctrico y magnético, intimamente relacionados entre si
y que pueden transportar energia desde un punto a otro sin trans-

tn

mision de materia es, el origen de las ondas electromagnéticas.

Pocos anos después, Heinrich Hertz (1857-1894) fue capaz

de producir y detectar las ondas electromagnéticas de

Maxwell.

Una de las caracteristicas de las ondas electro- .
magnéticas es su velocidad: todas tienen la misma. Esa }gzz
velocidad es aproximadamente de 300 000 km/s en el 10*'
vacio y se representa por ¢, pero puede cambiar de un 10"
medio a otro. En cualquier otro medio, la velocidad de 10:'
propagacion es menor que en el vacio. En el aire toma ig”:
un valor parecido. 10"

Cuando se pudo medir la velocidad de la luz y 10"
se vid que coincidia con los valores anteriores, se llegd 10:’
a la conclusién de que la luz debia ser una onda elec- iglz:
tromagnética. 10"

10"
El espectro electromagnético 10: 1
10" 1

Las ondas electromagnéticas (OEM) se presen- ig:
tan en una amplia diversidad de formas que se diferen- 10° 1
cian en la frecuencia y por consiguiente en la longitud 10° 1
de onda. El conjunto de frecuencias o de longitudes de 10°
onda de la radiaccion electromagnética se denomina 10° 1
espectro electromagnético, ocupando la luz visible una

pequena zona de dicho espectro.

6

“

Frecuencia (Hz)

110"
1+10™
Rayos gamma +10"
110"
Rayos X
Ultravioleta
ST
Infrarrojo
Microondas |
Ondas de radio cortas |
Ondas de TV y radio FM +
Ondas de radic AM
Ondas de radio largas T
- 10°

Longitud de onda (m)

Violeta

Azul

Verde

400 a 450

450 a 500

500 a 570

Amarillo 570 a 590
Naranja 590 a 510
Rojo 610 a 750
Espectro visible Longitud

de onda (nm)




« 2.3 Origenes de la teoria cuantica |

A fines del siglo XIX, la mayoria de los fisicos pensaba que una vez establecida la
teoria electromagnética, ésta permitiria describir satisfactoriamente la luz y las interacciones
de ésta con la materia. Sin embargo, habia fendmenos a los que la teoria electromagnética
no daba una explicacion razonable, como la radiacién del cuerpo negro o el efecto
fotoeléctrico. La teoria electromagnética no podia explicar las caracteristicas de la radia-
ci6n emitida por un cuerpo cuando se aumenta su temperatura, y tampoco podia expli-
car las caracteristicas de los electrones emitidos por un metal cuando sobre el metal
inciden luces de diferentes longitudes de onda y de diferentes intensidades. A continua-
cion estudiaremos estos fendmenos y las consecuencias sobre las teorias relacionadas
con la naturaleza de la luz y, en general, sobre la concepcion de la naturaleza de la
materia y radiacion.

La radiacion del cuerpo negro

De forma experimental sabemos que los cuerpos emiten més energia por radiacion
cuanto mayor es la temperatura a la que se encuentran: una estufa eléctrica no es mas que
un trozo de metal a una temperatura elevada. Ademas, la energia radiada depende también
de la naturaleza de la superficie emisora: una superficie clara y brillante emite menos
energia que una superficie oscura y mate. El poder absorbente de una superficie, que se
define como la fraccién de energia incidente que es absorbida, es proporcional al poder
emisor, es decir aquellas superficies que son buenas emisoras de radiacién son también
buenas receptoras.

La importancia del color de la superficie es algo que todos tenemos en cuenta
cuando utilizamos ropas oscuras en invierno, que captan bien la energia que nos llega, y
ropas claras en verano, que absorben una fraccién pequefia de la energia radiante que
recibimos.

Por cuerpo negro se entiende aquel cuerpo ideal que tiene el
maximo poder emisor y el maximo poder absorbente. La radiacion
emitida por un cuerpo negro (en general por cualquier cuerpo), esta I,
formada por radiaciones de diferentes longitudes de onda. Si se ana-
liza la energia emitida por un cuerpo negro a diferentes temperaturas
se obtienen graficas como la de la figura. En ordenadas se representa
la energia emitida cada segundo por cada metro cuadrado de cuerpo
negro (1,), que corresponde a la longitud de onda representada en la
abscisa, llamaremos a esa magnitud intensidad espectral.

3.000 K

De las gréficas experimentales se puede deducir que la in- i

tensidad espectral es mayor cuando aumenta la temperatura a la 6.000 A 10.000 A A
que esta emitiendo el cuerpo negro y que presenta un maximo a

cada temperatura. La longitud de onda a la que corresponde la
maxima intensidad espectral es menor cuanto mayor es la tempera-
tura a la que estd emitiendo el cuerpo negro.

Grafica de la radiacion emitida por un cuerpo
negro a dos temperaturas diferentes.

La catastrofe ultravioleta

Aplicando la teoria de la radiacién electromagnética de Maxwel no fue posible
obtener una ecuacién que representase adecuadamente las curvas de la radiacién del
cuerpo negro, obtenidas de forma experimental.



Rayleigh obtuvo una expresién matematica que era vélida
para la zona de la curva que se corresponde con las longitudes de
onda mas largas, pero que para las longitudes de onda pequenas,
la que corresponde a la zona de las radiaciones ultravioletas, no se
ajustaba para nada con la curva experimental.

En su época, este problema teérico lleg6 a preocupar bastan-
te ala comunidad cientifica internacional, de tal forma que un emi-
nente cientifico lleg a llamarlo «la catéstrofe ultravioleta», y de
alguna forma suponia un pequeno fracaso de la teoria electromag-

\ Curva tedrica obtenida
por Rayleigh para
explicar la radiaccion del

cuerpo negro
N\

nética clasica de Maxwell, aunque en los tltimos afios del s. XIX lo
que se pensaba era que los que habian intentado resolver el proble-
ma atin no «habian tenido éxito» en su trabajo.

Hipotesis de Planck

Estudiando el mismo problema, Max Planck obtuvo, en 1900, una ecuacién que si
representaba adecuadamente los datos obtenidos de forma experimental. En ella aparece
una constante h que no existia en la teoria electromagnética clésica. Para llegar a esa
ecuacién Planck tuvo que introducir la siguiente hipdtesis que no tenia justificacién a
partir de la teoria electomagnética clésica:

El contenido energético de una carga que vibra con frecuencia f, s6lo
puede ser multiplo de la magnitud h f.

h es la constante de Planck cuyo valor es 6,63-10734]-s

Como la energia emitida en la radiacion electromagnética corresponde a las vibra-
ciones de las cargas en los atomos, debemos pensar que la energia de la radiacién electro-
magnética también serd multipo de la magnitud h f. Decimos que la energia emitida por
radiacién estd «cuantizada». Al valor minimo posible de energia emitida, h f, se le llama
cuanto de energia*. Cualquier energia emitida serd multiplo entero, n, de esa cantidad:

E=nhf

La hipétesis de Planck suponia una ruptura con el electromagnetismo clasico al
suponer que la energia de una particula cargada con un movimiento acelerado no podia
tomar cualquier valor sino que sélo podia ser multiplo de unos determinados valores.
En la teoria electromagnética clésica, la energia de una particula cargada podia tomar
cualquier valor dentro de un intervalo continuo de valores.

Debemos senalar que la hipétesis de Planck tuvo al principio un caracter matema-
tico, sin un significado fisico muy preciso. Solamente después de que Einstein lo aplica-
ra para la explicacion del efecto fotoeléctrico y que Bohr lo tuviera en cuenta cuando
hablaba de la cuantizacién de las drbitas electrénicas en su modelo atémico, fue cuando
se le concedi6 una importancia como teoria fisica. De hecho, a Max Planck no se le
concedié el premio Nobel hasta el afio 1918, cuando se comprob6 la importancia de su
hipétesis de los cuantos en la explicacién de diversos fenémenos.

Dado el valor tan pequeno que tienen los distintos cuantos de energia o fotones,
conviene utilizar una unidad de acuerdo con dicho valor. Esa unidad es el electronvoltio
(eV), que es la energia que tiene una carga igual a la del electrén cuando pasa de un
punto a otro entre los que la ddp es de 1 voltio, 1 eV = 1,6 10719].

Max Planck

* Los cuantos de energia tam-
bién reciben el nombre de
fotones, aunque ese nombre no
fue propuesto hasta el afio 1926
por G.N. Lewis

Ecuacidén de Planck
8he

E(/I’T):ls(ehc/T_l)




EJEMPLO 1

Calcula el cuanto de energia de cada uno de los siguientes tipos de radiacion:
a) Una onda de radio cuya longitud de onda es de 100 m.

b) Una radiacion infrarroja cuya longitud de onda es de 0,01 mm.

c) Luz visible de color naranja cuya longitud de onda es 6000 A.

d) Rayos X cuya longitud de onda es 1 A.

El cuanto de energia depende de su frecuencia: E = h f. La frecuencia esta relacionada con la velocidad y con la
longitud de onda. Como todas las radiaciones tienen la misma velocidad, que en el vacio es 300000 km/s, la frecuencia es
inversamente proporcional a la longitud de onda.

c c
=5 =7

Para calcular el cuanto de energia:

63-10°%-3-10° 19,89-10°%°
E=h£:663 0 3 O: 9,89-10 ]
A A A

Para expresar la energia en electronvoltios se debe tener en cuenta que 1 eV = 1,6:107197, lo que lleva a:

E:19,89-10'26] 1eV :12,4~10'7ev
A 1,6-10"] A
a) Onda radio A =100 m E=1,99-10"%7] E=1,2-10%eV
b) Infrarrojo A=105m E=1,99-1020] E=0,12eV
¢) Luz naranja A=6-10"m E=3,32-10"1] E=21eV
d) Rayos X A=10""m E=1,99-101] E=12431eV

A.2.- Un oscilador emite una radiacién, en el visible, de 6000 A. Otro emite en el
ultravioleta con una longitud de onda de 3000 A. Calcula el cuanto de energia para
ambas radiaciones.

E =332-10"Y];E, =6,63-107]

El efecto fotoeléctrico

El efecto fotoeléctrico consiste en la emisién de electrones por una lamina metali-

ca, cuando sobre ésta incide la luz. Fue descubierto por Hertz en el ano 1887 cuando gu‘;me
€ luz
estaba estudiando la produccién y propagacion de ondas electromagnéticas.
Este fen6meno parece 16gico, ya que, al fin y al cabo, la luz transporta energia. La P

fisica clasica explicaba este fendmeno suponiendo que si el sélido metélico era irradiado I <—<@\®¥I ‘

suficiente tiempo, aunque fuese con luz «poco energética», los electrones irian acumulan-
do energia hasta que tuviesen la suficiente como para abandonar los dtomos del metal. . M/ |
L
I

Pero esta explicacion no justificaba el siguiente hecho experimental: cada metal
tiene una frecuencia minima, denominada frecuencia umbral, fo, por debajo de la cual no Voltaje variable

se emiten electrones por muy intensa que sea la radiacion empleada o mayor sea el
tiempo de exposicion.

Es decir, no importa cuénta luz incida en la superficie metalica; si no tiene una
frecuencia minima, no podra arrancarse ningin electrén del metal.



Los electrones emitidos, llamados a veces fotoelectrones, son recogidos en un
anodo, P, (electrodo positivo), y pueden emplearse para mantener una pequena corriente
eléctrica; de ahi alguna de sus aplicaciones actuales, como, por ejemplo, las células
fotoeléctricas.

Los resultados experimentales no podian ser explicados con la teoria electromag-
nética. La solucién al problema la proporcioné Einstein en 1905, utilizando la hipétesis
cudntica. Einstein no consideré como un artificio matematico la hipétesis de Planck sino
que supuso que la energia esta realmente cuantizada, que la luz se emite en pequenos
paquetes o corptsculos, llamados cuantoes, cuyo valor depende de la frecuencia de vi-
bracion, que se transmite formando esos pequenos cuantos y que, cuando interacciona
de nuevo con la materia, se comporta como si fueran pequenos paquetes de energia
siendo absorbidos uno a uno.

De esta manera resurge la controversia de la naturaleza de la luz: aunque las expe-
riencias demuestran que posee propiedades ondulatorias, la explicacién de otros fené-
menos como el fotoeléctrico se hace suponiendo la luz como formada por fotones, parti-
culas cuya energia es hf. Si su energia es suficiente (y por tanto, su frecuencia supera la
umbral) podra chocar con un electréon y como consecuencia del choque, éste saldra del
metal iluminado. Seré la teoria cuantica la que dara respuestas a este problema.

2.4 Espectro de emision del hidrogeno |

Para poder distinguir las diferentes radiaciones que constituyen el espectro de
una sustancia gaseosa se utiliza un espectroscopio. Al pasar la luz emitida por los ato-
mos a través de un prisma de cuarzo, o de una red de difraccién, se produce la separa-
cion de la radiacién en funciéon de su longitud de onda. Parte del espectro del hidrégeno
se representa en la siguiente figura:

Albert Einstein

A mediados del siglo XIX ya se habian medido con bastante precisién las longitu-
des de onda que correspondian a cada linea. En 1885, J.J. Balmer encontré una relaciéon
entre las longitudes de onda de las cuatros rayas que tenia el espectro del hidrégeno en
la region visible del espectro. La relacién era:

2

A =365107 ——
n -4

metros (n=3,4,5,6)

Balmer predijo nuevas series que relacionarian las longitudes de onda de las li-
neas del espectro de hidrégeno correspondientes a otras zonas del espectro, desde el
infrarrojo al ultravioleta. En los anos siguientes, otros cientificos, como Lymann, Paschen,
Brackett o Pfund encontraron estas series espectrales.*

Las observaciones de los espectros se hicieron en la segunda mitad del siglo XIX,
cuando todavia no se tenia ninguna idea de la estructura interna de los atomos. En esa
época, no se podia dar ninguna explicacién a la estructura discontinua de los espectros
atomicos de las sustancias en estado gaseoso. Es mas, con la teoria electromagnética de
Maxwell no se podia dar explicacién a esos espectros.
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* Una expresion mas general
que incluye todas las lineas
espectrales del hidrégeno, ob-
tenidas por los diferentes cienti-
ficos es:

1 11
== 1,097-107(—2- —2) m™
A m~ n

donde my n son numeros ente-
ros: mpuede valer1,2,3,405
mientras que n > m. El numero
que aparece en la expresion an-
terior se conoce como constan-
te de Rydberg.



\ 3 \ MODELO ATOMICO DE BOHR

En la primera década del siglo XX, el equipo de Rutherford habia llevado a cabo
las experiencias que permitieron establecer un modelo de d4tomo, formado por un nicleo
positivo a cuyo alrededor giraban los electrones, de forma similar a como lo hacen los
planetas alrededor del Sol.

Sin embargo, ese modelo tenia un problema fundamental de acuerdo con la teoria
electromagnética clasica. Un electrén girando debe emitir energia, ya que se trata de una
carga eléctrica acelerada. Al perder energia, el electron se iria acercando al nticleo, termi-
nando por caer en €él. Asi, los &tomos no serian estables, al contrario de lo que se obser-
va. Tampoco la teoria electromagnética clasica habia podido explicar la discontinuidad
de los espectros de emisién de sustancias gaseosas.

Bohr, conocedor de las propuestas de Planck y Einstein para explicar la radiacion
del cuerpo negro y el efecto fotoeléctrico, aplico esas ideas para intentar explicar el 4tomo
de hidrégeno. En 1913 propuso su modelo atémico, que se basaba en los siguientes
postulados:

1. El electrén gira alrededor del nticleo, describiendo una 6rbita cir-
cular perfectamente definida. Cuando el electrén estd en una de esas 6rbi-
tas, a las que llamo estacionarias, no emite energia radiante.

2. Las Gnicas érbitas permitidas en las que el electrén no emite ener-
gia son las que cumplen que el valor del momento angular del electrén,
L = mvr, es un multiplo entero de la constante h/2p. Es decir, el momento
angular del electron esta cuantizado.
mevr=n£; n=1,23,..
27
Al ntimero n se le llama niimero cuantico principal, y s6lo puede tomar valo-
resn =1, 2, 3, ..., que se corresponden con cada una de las 6rbitas permitidas para el
giro del electron alrededor del niicleo. Este postulado permitir calcular el radio de estas
oOrbitas. Para n=1, tendriamos la érbita mas cercana al nticleo, que seria la mas estable, y
el valor calculado es 0,53 - 1071° m. Este valor es del orden del que se habia supuesto
para el radio del atomo de hidrégeno, lo que supuso un primer éxito del modelo.

3. El electrén sélo emite energia cuando pasa de una érbita de mayor
energia a otra en la que tiene menor energia. S6lo absorbe energia cuando
pasa de una érbita de menor energia a otra en la que tiene mayor energia. La
diferencia de energia sera igual a la energia del fot6n emitido o absorbido.

AE=E -E =hf

Si calculamos la energia que debe tener el electron en una 6rbita como la suma de
su energia cinética mas su energia potencial electrostatica, encontraremos que la energia
que tiene el electron en cada drbita se puede calcular por una expresion del tipo*:

B=-kos (1)

La energia del electron esté cuantizada. Los valores de energia dependen del
namero cuantico principal y s6lo son posibles los que da la anterior ecuacién. Cada uno
de estos valores seran los que corresponden al electrén en las distintas érbitas permiti-
das. El valor de la constante k es 2,18 - 10718 J.

Niels Bohr

* La energia del electron es ne-
gativa ya que se ha supuesto
que la energia potencial elec-
trostatica del electron libre, des-
ligado del nucleo es 0. Puesto
que la fuerza electron-nucleo es
de atraccion, la energia poten-
cial electrostatica de un electron
ligado a un nucleo es negativa.

11



Una aportacion fundamental de Bohr es la introduccion de los niveles de energia.
el electron puede adoptar en el &tomo uno cualquiera de los niveles de energia permiti-
dos que corresponden a las 6rbitas o estados estacionarios, pero no valores intermedios.

La situacion es analoga a la que podriamos observar para una bola que cae por una
escalera (idonde los peldanos no estan igualmente separados!): la bola s6lo puede man-
tenerse estacionaria en determinadas alturas, justo las que corresponden a la que tienen
los peldanos.

Por otro lado, al ir dandole valores al ntimero cuantico n en la expresion (1), se
obtienen los distintos niveles de energia del 4tomo de hidrégeno. Se puede observar
c6mo, a medida que las 6rbitas estdn mas alejadas del ntcleo, la separaciéon energética
entre ellas es cada vez menor.

Para el valor n = 1, se obtiene el valor mas negativo de E, que corresponde a la
minima energia del electron. De esta forma, el adtomo alcanza su estado de maxima
estabilidad, que se denomina estado fundamental o nivel fundamental. El resto de los
estados energéticos posibles del atomo, que corresponden a los distintos valores que
puede tomar el nimero cuéantico principal, n = 2, 3, ..., se denominan estados o niveles
excitados. Cuando el valor de n — «, E — 0 como corresponde al convenio elegido.

Si a un electrén se le comunica energia de forma que E > 0, abandona el dtomo
venciendo la atraccién del nticleo y queda libre. El hidrégeno queda ionizado, por lo que
la diferencia de energia desde el estado fundamental la llamamos energia de ionizacion,
energia que necesita un electron para salir del 4tomo, propiedad muy importante que se
estudiard mas adelante.

A.3.-a) Si aumenta el valor de n, laumenta o disminuye la energia del electron?
Explica larespuesta.

b) Calcula una expresion que permita calcular la diferencia de energia del elec-
tron correspondiente a dos niveles diferentes de energia en funcion de la longitud de
onda del fot6n emitido o absorbido.

A partir de la expresion anterior podemos escribir:

1kl L
A hc(nz2 nf)

El valor de la constante k/hc coincide con el valor

de la constante de Rydberg de la férmula de Balmer para el

espectro del hidrégeno. A

[O¥-NE]

A partir de los niveles de energia, Bohr pudo calcu-

&~

i

lar, teéricamente el espectro del 4tomo de hidrégeno y jus-
tificar por qué era discontinuo, ya que cada linea que apa-
rece en el espectro corresponde, a un transito electrénico 3

Serie de
Brackett

YYYY

infrarrojo)

y éstos estan limitados a los valores que puede tomar el
namero cuantico n. Cada vez que un electén excitado «cae»

Serie de
Paschen (infrarrojo)

<
desde una 6rbita més alejada del niicleo, n,, a otra mas @ , YYYVY
cercana, n,, emite un fotén de una energia determinada. El s, Serie de
conjunto de fotones de la misma energia (que correspon- Balmer (visible y ultravioleta)

den al mismo salto entre dos érbitas) constituye una luz
que producird una linea espectral.

En la figura puedes observar los transitos electréni-
cos hasta las érbitas 1, 2, 3 y 4, que dan lugar a los corres-
pondientes espectros de emision del hidrégeno.

YYYVYYY

Serie de
Lyman (ultravioleta)
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EJEMPLO 2
El electron del atomo de hidrégeno, que se encontraba en su nivel fundamental, absorbe un fotén de energia.
a) ¢ En qué invierte dicha energia?

b) Supdn que el electron se encuentra ahora en el tercer nivel de energia. ¢, Cual es la longitud de onda de la radiacion
emitida cuando vuelva a su nivel fundamental?

c¢) ¢ Por qué decimos que es radiacion emitida?
d) ¢, En qué zona del espectro apareceria esta radiacion?

a) La energia absorbida por el electrén la invierte en promocionarse a un nivel de energia superior (6rbita con mayor
valor de n).

b) y ¢) Vamos a resolver los dos apartados simultdneamente. A partir de la férmula que nos da el contenido energé-

tico de los distintos niveles en los que puede moverse el electrén, E = — k/n?, obtenemos:
1n-18
L =- w=-2,42-10'”J
3
1n-18
= w=—2,18-10'18J
1

La diferencia de energia sera: AE = E| - E, = — 2,18 - 10 1% (-2,42-10 "9 = -1,94 - 10 8]

Debe observarse que el resultado del primer miembro de la ecuacion tiene signo negativo, ya que se produce un
transito electrénico a un nivel de menor energia. Por esto decimos que se emite radiacion. Esta pérdida de energia se
corresponde con la energia del foton emitido, y como: AE = h - f= h - ¢/A, al sustituir datos sera:

1,94 -10 ¥ = (6,63 - 10 3%) 3 -108/A
de donde: A =10 7 m (100 nm).

d) A la vista del rango de longitudes de onda del espectro electromagnético, la radiacién estaria en la zona del
ultravioleta (UV).

Aciertos e insuficiencias del modelo

El modelo de Bohr permitia justificar numerosos hechos, que podemos incluir
entre sus aciertos. Por ejemplo:

* Justifica la estabilidad del &tomo mediante la existencia de érbitas estacionarias
(1¢rpostulado).

* Introduce el concepto de niveles de energia, lo que permite explicar el espectro
atémico del hidrégeno y los hidrogenoides” mediante la hipétesis de los saltos electréni- ~ * El modelo atémico de Bohr sélo
cos (3% postulado). También explica la constante de Rydberg en funcién de magnitudes s aplicable a los atomos con
fisicas un solo electron. Este grupo in-

’ cluye a especies tipo He*, Li*,

* Predice el tamano del &tomo en su estado fundamental. Be®*, etc., que se denominan ato-
mos hidrogenoides. La diferen-
cia fundamental entre todos
ellos esta en la carga nuclear.

* Relaciona las propiedades quimicas de los elementos con su estructura electré-
nica, dando una primera justificacion al Sistema Periédico.

Sin embargo, presentaba, entre otros, dos graves inconvenientes:

* Los resultados numéricos obtenidos para los 4tomos polielectrénicos eran de-
fectuosos.

* Carecia de coherencia en su desarrollo. Es decir, mezclaba ideas clasicas para
determinar las ecuaciones del movimiento del electrén en las distintas érbitas, con ideas
cudanticas, algo que no era posible aceptar, como el propio Bohr asumdia.

A pesar de ello, es positivo que introdujera la teorfa cuantica ofreciendo una base
fisica a las idea de Planck de que la energia esta cuantizada.
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A.4*.- Seglin Bohr, la energia de los diferentes niveles del 4tomo de hidrégeno
viene dada por E = —13,6/n? (eV). Calcula la longitud de onda de la primera linea
(mayor A) de la serie de Balmer (esta dentro del visible y se produce al caer el electrén
desde el tercer al segundo nivel).

Datos: 1eV = 1,6 - 107°]; h = 6,63 - 1024 J's; ¢ = 3 - 108 m/s

A=6,58-10"7 m.

A.5.-a) {Cudl de los atomos estudiados es el verdadero?
b) {Crees que existen los 4tomos?

« 3.1 El modelo de Bohr-Sommerfeld |

El modelo atémico de Bohr utilizd, de forma arbitraria, en sus cdlculos iniciales,
6rbitas circulares. Posteriormente, Sommerfeld extendi6 el modelo aceptando la posibi-
lidad de orbitas elipticas, obteniéndose el modelo denominado de Bohr-Sommerfeld,
que requiere el uso de tres nimeros cuanticos, ya que ahora hay que tener en cuenta la
forma y la orientacion de las 6rbitas.

El problema surgié cuando mejord la resolucién 6ptica de los espectrémetros. Asi,
pudo observarse que algunas de las lineas espectrales estaban formadas en realidad, por
varias lineas finas muy juntas. A estas lineas se las denomin6 multipletes (dipletes, tripletes,
etc.). Segin el modelo de Bohr, cada linea representa un salto electrénico entre dos érbitas
permitidas. Por tanto, si donde se creia una, realmente eran tres, por ejemplo,se necesita-
ban tres 6rbitas con una energia muy parecida. Sommerfeld pensé que ademas de drbitas
circulares habria también, 6rbitas elipticas, todas ellas muy cercanas. Esto oblig6 a crear un
segundo ntmero cuéntico: el namero cuidntico secundario I que toma valores desde 0
hasta n-1. Por ejemplo, para n =2, I tendria dos valores posibles: 0 y 1. Esto definiria
dos oOrbitas, una circular y otra eliptica con energia parecida. Ahora el electrén podria
pasar desde dos orbitas al estado fundamental, obteniéndose un diplete en el espectro.

Efecto Zeeman

Para complicar las cosas algo mas, se pudo observar que cuando el espectro se
producia en presencia de imanes, algunas lineas se desdoblan formando tres o mas
lineas (efecto Zeeman). De nuevo hubo que inventar nuevas 6rbitas permitidas. En este
caso, serian Orbitas con la misma energia (se llaman estados degenerados) pero con dis-
tinta orientacion espacial, que tomarian distintos valores de energia en presencia de un
campo magnético, ya que el electron girando alrededor del niicleo se comporta como un
pequeno iman que interacciona con el campo magnético exterior. Hubo que crear el tercer
nimero cuantico que diera cuenta de este fenémeno: el niimero cudntico magnético m
que toma valores desde -/ hasta +1.

Posteriores mejoras de resolucién 6ptica permitieron observar que cada linea es-
pectral observada era en realidad un diplete. Este hecho se atribuy6 a un giro del elec-
trén sobre si mismo (como el moviento de rotacién de la Tierra alrededor de su eje).
Como el giro puede ser a favor o en contra de las agujas del reloj, se obtenian dos
interacciones diferentes con el campo magnético exterior, que darian lugar a dos valores
distintos de energia. Un cuarto ntimero cuantico se creo al efecto: el nimero cuantico de
spin s con dos valores posibles +1/2 y —1/2.

Con los cuatro ntiimeros cuanticos n, I, m y s se pudieron justificar todas las
lineas del espectro de emision del hidrégeno y los hidrogenoides, pero no se pudo evitar
una cierta sensacién de «insuficiencia teérica» en el origen de estos ntimeros, cuestion
que seria resuelta con el modelo mecano-cuantico que sustituyo al de Bohr- Sommerfeld.
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n=1,2,3..

I=0 a n-1

m=-1a +l

s=+1/2,-1/2



\ 4 \ LA MECANICA CUANTICA

La mecénica cudntica moderna también llamada mecanica ondulatoria surge hacia
1925 como resultado del conjunto de trabajos realizados por Werner Heisenberg (1901-
1976), Erwin Schrodinger (1887-1961), Max Born (1882-1970), Paul Dirac (1902-1984)
y otros. Es capaz de explicar de forma satisfactoria la constitucién atémica y la formacion
de los enlaces quimicos, ademés de predecir una serie de fenémenos fisico-quimicos que
unos anos después se comprobaran experimentalmente.

La mecanica cuantica se basa en la teoria de Planck, vista anteriormente, y toma
como punto de partida la hip6tesis de la dualidad onda-corptisculo de Louis De Broglie
(1892-1987) y el principio de incertidumbre de Heisenberg.

4.1 Dualidad onda-corpusculo |

El efecto fotoeléctrico o la radiacién del cuerpo negro han dado una base firme a la
teoria corpuscular de la luz. Pero, {qué pasa con la teoria electromagnética de la luz? No
podemos olvidar que la teoria de Maxwell explicaba bien los fen6menos de interferencia,
la difraccion, etc., fenémenos que claramente nos sugieren que la luz tiene un carécter
ondulatorio ya que esos procesos no se pueden explicar suponiendo un caracter
corpuscular.

Parece que nos encontramos ante un dilema. Unos experimentos indican que la
luz se comporta como una onda; otros experimentos indican que se comporta como un
chorro de corptsculos. Estas dos teorias parecen ser incompatibles pero ambas han
demostrado tener validez. Los fisicos han llegado a la conclusién de que esta dualidad
de la luz debe aceptarse como un hecho real. A esto se le da el nombre de dualidad
onda-corpisculo.

Para aclarar la situacion, el gran fisico danés Niels Bohr propuso su famoso prin-
cipio de complementariedad. Dice que para comprender un experimento cualquiera
debemos utilizar o la teoria ondulatoria o la teoria del fotén, pero no ambas. Con todo,
debemos conocer tanto el aspecto ondulatorio como el corpuscular de la luz si queremos
comprenderla del todo. Por tanto, estos dos aspectos de la luz son complementarios.

No es posible visualizar esta dualidad. No podemos imaginar una combinacién de
onda y corptsculo. En realidad, debemos darnos cuenta de que se trata de dos aspectos
diferentes que presenta la luz a los experimentadores.

Parte de la dificultad estriba en la forma de pensar que tenemos. Las imagenes
visuales (0 modelos) en nuestra mente se basan en lo que vemos en nuestro mundo
cotidiano. Utilizamos los conceptos de ondas y corpasculos porque en el mundo
macroscopico vemos que la energia pasa de un lugar a otro por medio de estos dos
procedimientos. No podemos ver directamente si la luz es una onda o un corpusculo,
por eso hacemos experimentos indirectos. Y para explicar los experimentos aplicamos
los conceptos de onda y corptsculo a la naturaleza de la luz. Nuestro conocimiento esta
limitado a los experimentos indirectos y estos conducen a que la luz revela propiedades
ondulatorias y corpusculares.

Es interesante senalar que la propia ecuacién de Planck E = h-f, enlaza las propie-
dades corpusculares y ondulatorias de un haz luminoso. En esta ecuacion, E es la ener-
gia de un corptusculo; y el segundo miembro de la ecuacién contiene la frecuencia fde la
onda correspondiente.

Louis de Broglie
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Hipotesis de De Broglie

En 1923, el francés Louis de Broglie ampli6 la idea de la dualidad onda-corpuscu-
lo. Penso6 que si la luz se comporta a veces como onda y a veces como corptuisculo, tal vez
las cosas que se consideran corptsculos, como los electrones, protones, bolas de tenis,
etc., puedan tener propiedades ondulatorias.

De Broglie vio que al combinar la ecuaciéon de Planck que permite calcular la
energia de un fotén en funcién de su frecuencia con la ecuacion de Einstein de la equi-
valencia masa-energia se obtenia la siguiente relacién entre la longitud de onda del fot6n
(magnitud que puede simbolizar su caracter ondulatorio) y su cantidad de movimiento
(producto de la masa por la velocidad, que puede simbolizar su caracter corpuscular):

E=hf

E=mc*

hf=mc c_h ,_h

f mc mc
La idea de De Broglie fue generalizar esa idea a los entes que se le llaman corpts-
culos. En ese caso, la velocidad de la particula sustituye a la velocidad de la luz, siendo

lalongitud de onda de esa particula igual a:

En 1926, Davisson y Germer confirmaron la hipé6tesis de De Broglie al lograr la
difraccién de electrones, fendmeno que manifiesta las propiedades ondulatorias del elec-
tron. Posteriormente se lograron evidencias experimentales del comportamiento ondula-
torio de protones, neutrones e incluso ntcleos mas pesados.

Difraccion de electrones

EJEMPLO 3

¢, Cual es la longitud de onda de De Broglie de un electrén cuya energia cinética es 100 eV?

Para calcular la longitud de onda necesitamos conocer la constante de Planck y el valor del momento lineal del
electrén, es decir el valor del producto de su masa por su velocidad (m v)

El valor del momento lineal se puede obtener a partir de la energia cinética como sigue:

2E
EC:%H’IVZ V=, [ mv =.,2mE,
m

mv =42-9,1-10* -100-1,6-10 " =5,4-10 *kg m/s

A partir de ese dato se obtiene facilmente la longitud de onda:

h 6,63-10* . 0
A=—=—"""""2-123-10"m =1,23A
mv 5,4-10

A.6.- a) Calcula la longitud de onda de una pelota de 1 kg de masa que se mueve
con una velocidad de 1 m/s. {Crees que esa longitud de onda se podra apreciar expe-
rimentalmente?

b) Calcula la longitud de onda de un electrén cuya velocidad es 2000 km/s.
¢Conoces algunas distancias que sean del mismo orden de magnitud que esa longitud
de onda?

c) ¢Se puede aplicar la relaciéon de De Broglie a un nicleo atémico? ¢Y a un
planeta? { Tiene sentido aplicarla a un planeta? {Por qué?

a)A=6,6-10*m;b) A = 3,6-107°m
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Como se puede observar en los calculos anteriores, la longitud de onda de un
objeto ordinario es demasiado pequena para ser medida y detectada. La dificultad esta
en que las propiedades de las ondas, tales como la interferencia y la difraccién, s6lo son
apreciables cuando el tamano de los objetos o rendijas no es mucho mayor que la longi-
tud de onda. Y no se conocen objetos o rendijas que puedan difractar longitudes de
onda tan pequenas como la de los objetos ordinarios; por lo tanto, las propiedades
ondulatorias de los objetos ordinarios no se detectan.

Sin embargo, para los electrones y otras particulas del mundo atémico, la longitud
de onda de De Broglie, aunque muy pequeiia, es del orden de distancias que si conoce-
mos en la naturaleza. Las longitudes de onda de los electrones son del orden de la
distancia que existe entre los &tomos de un cristal. Asi pues, utilizando un cristal como
red de difraccién se pueden observar las propiedades ondulatorias de los electrones.

4.2 Principio de incertidumbre de Heisenberg |

La forma de entender el mundo por parte de los fisicos actuales es muy diferente
a la forma que tenian de entender el mundo los fisicos de principios de siglo. La meca-
nica cuantica asi como la teoria de la relatividad han cambiado la concepcién del mundo
fisico.

El principio de incertidumbre es un aspecto esencial de la mecanica cuantica. En
1927, Heisenberg formulé la primera versién refiriéndose a las magnitudes momento
lineal y posiciéon*. Podemos escribirlo asi:

Es imposible conocer simultaneamente y con total exactitud la posi-
cion y el momento lineal de una particula ya que el producto de sus
imprecisiones es mayor que una cantidad constante.

Ap, AXZi
2n

Cuanto mayor sea la exactitud con la que se conozca la componente x de la canti-
dad de movimiento** (m v,) de una particula, mayor indeterminacién tendremos en el
conocimiento simultaneo de la posicién (x) de dicha particula.

Dos precisiones conviene hacer. La primera, es que el principio de incertidumbre
no dice que sea imposible conocer con total exactitud el valor del momento lineal o de la
posicién para una particula determinada; se refiere que no es posible conocerlos simul-
tdneamente.

La segunda observacién es aclarar que el origen de estas indeterminaciones nada
tiene que ver con los «errores de medida» que se cometen cada vez que queremos deter-
minar experimentalmente cualquier magnitud. La incertidumbre no depende de la im-
precision de los aparatos, sino que deriva de las ideas fundamentales que hemos estu-
diado: de la dualidad onda-corptiisculo, de la naturaleza ondulatoria de las particulas y
de la necesidad de la interaccién entre el observador y lo observado. Ha tenido profun-
das consecuencias filosoéficas, que se siguen discutiendo en la actualidad. Sin embargo,
la Mecénica Cudntica, la teoria que acoge todas estas ideas como principios fundamenta-
les, estd hoy profundamente aceptada y ella ha hecho posible avances tan importantes
como los ordenadores, laseres, etc.

* En su forma mas general el
principio se refiere a la imposi-
bilidad de conocer simultanea-
mente y con total exactitud los va-
lores de dos magnitudes conju-
gadas de una misma «particu-
la-onda». Por magnitudes con-
jugadas se entienden aquellas
cuyo producto tenga unidades de
energia - tiempo.

** Puesto que la cantidad de mo-
vimiento es una magnitud
vectorial, podriamos escribir
otras ecuaciones similares para
las componentes segun los ejes
Y y Z, relacionadas con la impre-
cisién de la posicién en esos
ejes.

Werner Heisenberg
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A.7.- a) Si podemos medir la posicion de un electrén con una incertidumbre de
1079 m, ¢{con qué incertidumbre podremos conocer su rapidez?
b) Un automévil de 700 kg se mueve a 60 km/h. Suponiendo una incertidumbre
para larapidez de 1 m/s, determina la incertidumbre para la posicion del coche.
c) A la vista de estos resultados analiza los posibles campos de validez para la
Fisica Clasica y la Fisica Cuantica.
a) Av>1,16-10° m/s; b) Ax>1,5-10" m

5 EL MODELO ATOMICO DE LA MECANICA CUANTICA.

ECUACION DE SCHRODINGER

Tal y como acabamos de estudiar, podemos concebir al electrén como una particu-
la con propiedades ondulatorias, segin la hipétesis de De Broglie, por lo que para des-
cribir su movimiento en el atomo utilizaremos las ecuaciones matematicas de las ondas.

Si consideramos la vibracién de una cuerda tensa sujeta por sus dos extremos
(como en una guitarra), podemos observar que, al hacerla vibrar en un extremo, se pro-
duce una onda que se desplaza a lo largo de ella hasta alcanzar el otro extremo y poste-
riormente es reflejada hacia atrés interfiriendo con las ondas de ida. Se forman entonces
ondas estacionarias, que aparecen fijas y separadas por puntos (nodos) que no

Una onda estacionaria no es una
onda normal, sino el resultado de
la interferencia de dos ondas.

En una onda estacionaria no hay
transporte neto de energia de un
punto a otro si el sistema estacio-
nario no pierde energia.

vibran, como vemos en la figura.

La distancia entre dos nodos contiguos es una semilongitud de onda, 4/2.
Asipues, sélo son posibles determinados modos de vibracién estables, cuya condi- T
cién es que la longitud de la cuerda, L, contenga un ntimero entero, n, de [
semilongitudes de onda: L = n - A/2. l

De Broglie justificaba los niveles energéticos cuantizados y estables (no emi-
ten energia) del modelo de Bohr, suponiendo que el electrén se comportaba como
una onda estacionaria.

Las ondas estacionarias se pueden describir por medio de una ecuacién ma-
temaética, llamada ecuacién de ondas.

Un electrén que se mueve alrededor del nticleo puede considerarse ligado a
ély, por lo tanto, es posible describir su movimiento ondulatorio por una ecuaciéon
matemaética similar a la de la onda estacionaria.

.
|

vientre

nodo

!

vientre

nodo

Partiendo de esta base y de la teoria cuéntica de Planck, Schrodinger, en
1926, efecttia un tratamiento matemético que le permite estudiar el comportamiento del
electron en el 4tomo, asi como calcular sus valores energéticos.

Para ello, emplea una funcién matematica de tipo ondulatorio, denominada fun-
cion de onda, Y, que es capaz de describir la evolucion de la posicién del electrén en el
entorno atémico en que se halla.

Su tratamiento fisico-matematico conduce a la llamada ecuacién de ondas que
escrita en forma simbdlica es:
HY¥Y=EY¥Y
en donde H representa un operador matematico relacionado con las energias cinética y
potencial del electron en cuestion.

La ecuacion nos indica que si operamos adecuadamente la funcién de onda del
electrén, obtendremos la misma funcién multiplicada por un ntimero que corresponde a
la energia de dicho electrén.

Pero no todas las soluciones derivadas de la aplicacién de esta ecuacién conducen
aresultados reales; para ello es preciso condicionarla con unos parametros restrictivos
o condiciones de contorno a fin de que el problema tenga significado fisico.
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Estos parametros reciben el nombre de niimeros cuanticos, y por su analogia con los
obtenidos en el modelo de Bohr y sus modificaciones, se simbolizan de la misma manera,
pero, a diferencia de la forma arbitraria en cémo se introducian en el modelo de Bohr,
creandolos para justificar cada mejora que se obtenia en los espectros de emision, ahora,
en la mecéanica cuéntica son necesarios para llegar a soluciones de la ecuacién de ondas.

El éxito mads significativo de la fisica cudntica fue la resolucién de la ecuacion de
Schrodinger para los 4tomos hidrogenoides. Para &tomos polielectronicos la ecuaciéon de
Schrodinger no se puede resolver analiticamente debido a las interacciones entre los
electrones y hay que usar métodos aproximados de resolucion.

La aplicacién de la ecuacion de ondas de Schrodinger al atomo de hidrégeno
proporciona un conjunto de soluciones denominadas funciones de onda, ¥, y también
llamados orbitales.

Orbital atémico es cada una de las soluciones de la ecuacién de Schrodinger y se
caracteriza por:

1. Tener una energia determinada.

2. Estar descrito por tres nimeros cudnticos: n, I, m; que se obtienen también de
la ecuacién de ondas.

3. Aunque la funcién de onda, ¥, no tiene significado fisico real, su cuadrado,
V2, representa la probabilidad de encontrar el electrén en una zona determinada del
espacio.

El orbital atémico se puede considerar como la funcién de onda del electrén de
un atomo. Cuando se dice que un electrén esta en cierto orbital, significa que la distribu-
cion de la densidad electrénica o la probabilidad de localizar al electrén en el espacio se
puede describir por el cuadrado de la funcién de onda asociada a ese orbital. Por consi-
guiente, un orbital atémico tiene una energia caracteristica y una distribuciéon caracteris-
tica de la densidad electrénica.

Cuando Dirac aplicé la teorfa de la relatividad de Einstein a la ecuacion de ondas,
surgi6 la necesidad del cuarto ntiimero cudntico para poder definir al electrén en el
atomo. Se denomina nimero cuantico magnético de espin, s, y va asociado a un mo-
mento angular propio del electréon.

5.1 Numeros cuanticos |

Los ntimeros cuédnticos nos permiten identificar un orbital atémico dado y al
electrén (o electrones) de cuya ecuacion de ondas es solucion. Son:

- Niimero cuantico principal (n)

Indica el nivel de energia (o la capa electrénica) de un electrén (o de un orbital) en
el atomo. También esta relacionado con la distancia promedio a la que se encuentra el
electrén del ntcleo o con el tamainio del orbital. Los valores que puede tomar son ntime-
ros enteros:

n=1,2,3,4,..

- Ndmero cuantico secundario o azimutal (/)

Indica los distintos subniveles energéticos (o subcapas electrénicas) que pueden
existir para un nivel dado. Cada subnivel (o subcapa) se compone, a su vez, de orbitales.
Este namero determina la forma espacial del orbital, y puede tomar los valores:

1=0,1,2, .., (n-1)

Para ] = 0, tenemos los orbitales del tipo s, para !l = 1, los del tipo p, paral = 2, los

del tipo d, y para I = 3, los del tipo f.
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- Ndmero cuantico magnético (m)

Describe las posibles orientaciones espaciales que puede tomar un orbital dado,
ya que también estan cuantizadas. Puede tomar los valores:

m=-1..0,.., +]

Nos indica cuédntos orbitales hay de un determinado tipo dentro de cada subnivel
(o subcapa) energético; en total (2 + 1) orbitales. Asi, por ejemplo, para [ = 1, m puede
tomar tres valores: —1, 0, +1, que corresponden a los tres posibles orbitales p que pue-
den existir (2x 1+ 1 = 3).

- Ntimero cuantico magnético de espin (s)

Con dos valores posibles:

s =-1/2, +1/2
El espin es una propiedad del electron como puede ser su carga o su masa. Se

podria suponer que esté relacionado con un movimiento en el interior del electrén, por
lo que presenta efectos magnéticos al interaccionar con un campo exterior.

Distribucion de electrones en las tres primeras capas
Electrones | Electrones
n ! | Subnivel m N en el en el nivel
subnivel principal
+1/2
1 0 s 0 19 2 2
+1/2
0 s 0 15 2
+1/2
+
2 ! -1/2 8
+1/2
1 p 0 _12 6
+1/2
-1 -12
+1/2
01 01 Lin 2
+1 +1/2
-1/2
+1/2
1 p 0 _12 6
| +1/2
3 - —2 18
+1/2
+2
-1/2
+1 +1/2
-1/2
+1/2
2 d 0 15 10
-1 +1/2
—-1/2
+1/2
- -1/2

EJEMPLO 4

Escribe los numeros cuanticos que corresponden a: a) un orbital 2p; b) un orbital 3s; c) un electrén en un orbital 4d.
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a) Los ntiimeros cuanticos que corresponden a un orbital 2p sonn = 2 y I = 1, siendo posibles tres valores para el
namero cuéntico m: -1, 0, +1. Si escogemos cualquiera de ellos, por ejemplo, el valor +1, tenemos una de las tres
posibles combinaciones: (2, 1, 1).

b) Para describir a un electrén en un orbital 3s tendremos que utilizar los cuatro ntimeros cuénticos. E-n este caso
serdan: n = 3,1 = 0, m = 0y, por ejemplo, s = +1/2. La combinacién seria: (2, 0, 0, +1/2).

c) En este caso tendremos: n = 4,/ = 2 y para m cualquiera de los cinco valores permitidos entre -2 y +2, por ejemplo,
—1. Y para s, uno de sus dos valores posibles. Por tanto una de las diez combinaciones posibles sera: (4, 2, -1, -1/2).

EJEMPLO 5

Dados los siguientes conjuntos de numeros cuanticos: (1, 1, 0); (2, 1,0); (3, 1, 1); (2, 1, 2, +1/2); (3, 2, 0);
(5, 2, =2, +1/2). Indica cuales son posibles y cuales describen a un orbital o a un electron.

Un orbital esta descrito por los valores permitidos de los tres nimeros cuanticos n, I y m, un electrén necesita los
cuatro, ademas de los anteriores, el nimero cuédntico de espin s.

Por ello, los conjuntos 1°, 2° 3° y 5° podrian describir a un orbital, y los dos restantes, a un electréon. Pero hay
algunas combinaciones que no son posibles:

* (1, 1, 0), ya que el valor de I no puede ser igual al de n.

* (2,1, 2, +1/2), yaque al = 1, le corresponden los posibles valores de m: -1, 0,4+ 1. No es posible el valor 2.

A.8.- iCuales de las siguientes combinaciones de niimeros cudnticos son impo-
sibles para un orbital atémico?: (3, 2, 0); (4, 3, -3); (2, 2, +1); (3, 2, 3); (1, 0, 0).
Justifica la respuesta. éQué orbitales serian?

A.9.- {Cuantos orbitales f puede haber en una capa o nivel energético?

5.2 Orbitales atomicos

Al no poder determinarse con precisién simulta-

neamente la posicién y velocidad de una particula como
el electrén, no puede conocerse su 6rbita alrededor del
nucleo, tal como postulaba la Fisica Clasica. En la Me-
canica Cudntica no se habla de trayectorias de las parti-
culas, como podria ser la érbita circular del electron,
desapareciendo el concepto de particula tal como pode-
mos imaginarla, como un objeto localizado en una de-
terminada posicién con una velocidad cuyo valor se
conoce con exactitud. Es preciso introducir el concepto
de probabilidad de encontrar al electrén en una zona [a] [b]

(e}

determinada del espacio. Por ello, este modelo supone
al electr6n como una nube difusa de carga distribuida  Distribucién espacial de la densidad electrénica y superficies limite
alrededor del nicleo, de manera que la densidad de ~ d€ probabilidad espacial.

dicha nube serda mayor en las zonas donde haya mayor

probabilidad de que esté ese electron.

Hay que tener en cuenta que, el orbital atémico no puede existir si no existe el
electrén, ya que el orbital es la funciéon de onda o estado del electrén ligado al ntcleo,
funcién que representa el estado (de vibracion) del electrén.
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Tipos de orbitales

El valor que tome el nimero cuantico I nos da el tipo de orbital. Asi, podemos

distinguir:

- Orbitales de tipo s seran aquéllos con I = 0.

- Orbitales de tipo p serdn aquéllos con I = 1, por lo que existiran tres de ellos,
pues m podra valer +1, 0, -1, y se nombraran segiin los ejes sobre los que se orientan:

J

- Orbitales de tipo d seran aquéllos con I = 2, por lo que existiran cinco de ellos,
pues m podra valer +2, +1, 0, -1, -2, nombrandose segtn los ejes en los que se orien-

tan: d_,d ,d dz_yz,dzz_

’ ¢l ’
xy’ “yz’ Yxz’ UX

- Orbitales de tipo f seran aquéllos con I = 3, por lo que existirdn siete de ellos.

También es posible postular orbitales de tipo g, h, ..., pero no los consideraremos
aqui, pues los elementos conocidos, en su estado fundamental, no llegan en ningtin caso
a tener electrones que cumplan dichas condiciones cuénticas.

Forma de los orbitales atomicos

Al estudiar la densidad electrénica que corres-
ponde a cada orbital, relacionada con ¥2, nos podemos
preguntar si estos tienen forma y, en caso afirmativo,
cudl es. En rigor, los orbitales no tienen una forma
geométrica definida, ya que carecen de fronteras o li-
mites. Sin embargo, es conveniente representarlos me-
diante una determinada figura geométrica. Asi se pue-
de representar un orbital dibujando las superficies li-
mite de probabilidad espacial que englobe aproxima-
damente el 90 % de la densidad electrénica total en un
orbital.

Los orbitales s tienen simetria esférica, mientras
que los p, al igual que los d y los f, constan de 16bulos
o regiones espaciales de mayor densidad de probabili-
dad. El centro geométrico de cualquier orbital coincide
con la posicién del niicleo.

En general, podemos decir que:

1. La forma de los orbitales depende del valor
del niimero cuantico secundario, /, tal y como puedes
apreciar en la figura.

2. El tamaiio del orbital es funcion del valor del
numero cuantico principal, n, tal y como se ve en la
figura de la pagina siguiente.
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Obitales s

]
| 2s
|

Obitales p ~ -—-—--- A

En otras palabras, un orbital 1s tiene la misma forma que un 2s, pero este tltimo

es mayor que el 1s y es menor que un orbital 3s.

Energia de los orbitales atomicos

Cuando se resuelve la ecuacion de Schrodinger para el atomo de hi-
drégeno, se obtiene que todos los orbitales de una misma capa (o nivel ener-
gético) tienen idéntico valor de la energia.

La energia de los orbitales viene dada por la férmula de Bohr:

que, como se puede apreciar, solo depende del valor del nimero cuantico prin-
cipal, n.

Sin embargo, para los &tomos polielectrénicos, el diagrama de energia
es mas complicado. Entre otros factores, las repulsiones entre los electrones
que corresponden a los distintos orbitales atémicos originan una inestabili-
dad adicional. Esto se traduce en un incremento en el contenido energético
de los orbitales segiin aumenta el niimero cuantico 1.

Por tanto, en los dtomos polielectrénicos hay que introducir un factor
adicional, de ahi que la energia dependa de los valores de n y de 1.

Sin embargo, pueden existir orbitales con el mismo valor de ny de I,
con lo que su contenido energético sera el mismo. Es el caso, por ejemplo, de
los tres orbitales p o los cinco orbitales d de un mismo subnivel energético (o
subcapa electrénica). A estos orbitales con igual energia se les denomina orbitales
degenerados.

Esta degeneracion, es decir, esta igualdad energética, se rompe en presencia de
un campo magnético externo, ya que la distinta orientacién espacial de los orbitales p (o
los d) hace que sus interacciones con el campo magnético y, por tanto, sus contenidos
energéticos, se hagan diferentes. Este es el llamado efecto Zeeman, que origina la presen-
cia de nuevos niveles de energia y, por tanto, la aparicién de lineas adicionales en el | 1s

A
4s_ 4p___ 4d _____ a
3s_ 3p___ 3d_____
<
Bl 25 2p___
()
=
8]
s

Niveles de energia de los orbitales del atomo
de hidrégeno

N 4d _____
5s
Pouo g
4s
3p___
‘?1) 3s P
o} 2p
s 2s T
1s

Niveles de energia de los orbitales para ato-
mos polielectréonicos

espectro atémico, pues aumenta el ntimero de transitos electrénicos posibles.

Y ahora, conocidos los orbitales que puede tener un 4tomo y c6mo se ordenan
segtn su energia, podemos ya iniciar el proceso de colocar en dichos orbitales los elec-
trones. Asi, se obtiene lo que se denomina una configuracion electrénica, responsable

S
2, / =
? — 5}
\ g
[
Q
o
7o)
(5]
=
o
o2
Z
| [l Espectro
Ausencia Presencia
de campo de campo
magnético magnético

de las propiedades de un elemento quimico dado.

Efecto Zeeman para un espectro
atémico de absorcion.
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A.10.- Indica los ntimeros cuanticos de los siguientes orbitales y ordénalos en

forma creciente de energias: 4s, 3d, 5s, 4p.

A.11.- Dados los nimeros cuanticos de los siguientes orbitales, identificalos y

ordénalos en forma creciente de energias: (3, 2, -1); (4, 1, 0); (3, 1,-1) y (4, 0, 0).

5.3 Configuracion electronica

| S —

Una configuracion electrénica no es mas que una distribucién de los electro-
nes que tiene un dtomo o un ion, en sus respectivos orbitales. Cuando ésta es la de
minima energia, se obtiene la que se denomina configuracion electronica del estado
fundamental. Si algtin electrén esta en un nivel energético superior, tendriamos la
configuracién electronica de un estado excitado.

Dentro de la configuracion electrénica, es de extraordinaria importancia la
que se refiere al nivel energético mas externo ocupado de un elemento, que se
denomina configuraciéon electrénica de la capa de valencia. Como veremos mas

De forma general podemos de-
cir que:

1. La energia de los orbitales ato-
micos y, por tanto, su inestabili-
dad, aumenta a medida que lo
hace el valor de n + 1.

2. Cuando para dos orbitales la
suma n + | es la misma, tiene
mayor energia aquel con un va-
lor mas alto de n.

adelante, ella es la responsable de las propiedades quimicas de ese elemento.

Principio de exclusion de Pauli

ci6 una ley fundamental de la mecénica cuantica: el principio de exclusion de Pauli.

A partir de observaciones experimentales, el fisico austriaco W. Pauli estable-

Diagrama del orden de ocupacién de los
orbitales en atomos polielectronicos

En un mismo dtomo no pueden existir dos electrones con los valores
de los cuatro niimeros cuénticos iguales.

Las consecuencias inmediatas son que:
1. Cada orbital s6lo puede albergar un maximo de dos electrones.

2. Estos dos electrones han de tener espines contrarios; es decir, sus respectivos

campos magnéticos son opuestos. Se dice que los espines estan apareados.

Ahora, teniendo en cuenta el orden creciente de energia de los orbitales que he-

mos visto (usaremos el diagrama de ocupacion de los orbitales que nos da el orden de
llenado) y sabiendo el nimero de electrones disponibles, que para un atomo neutro
coincide con el valor del nimero atémico, Z, podemos escribir cualquier configuracion
electrénica.

Para ello, la notacion usualmente empleada comienza con un niimero entero, que

nos indica el nivel energético (valor de n), seguida de una letra (s, p, d, etc.), que muestra
el subnivel (o subcapa) que ocupa el electrén. Por Gltimo, un nimero, que va como
superindice de la citada letra, indica el nimero de electrones incluidos en dicho subnivel.

H(Z=1): 1s
He (Z = 2): 1s?
C(Z=6) 1s* 2s?p?
O((“Z=28) 1s* 2s*p*

Ar (Z = 18): 1s?
Fe (Z = 26): 1s% 2s?p® 3s?p8d® 4s?
Rb (Z = 37): 1s? 2s?p® 3s2pbd10 4s2pb 55!

Al ir pasando de un elemento al siguiente en el Sistema Periédico, ademas de

zszpﬁ SSZPG

afnadir un protén (y uno o mas neutrones al nicleo), se gana un nuevo electrén, que ird
ocupando sucesivamente los orbitales en un orden especifico, el de minima energia.
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fija, ademas, el numero maxi-
mo de electrones que puede
existir en un determinado nivel
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bergar n? orbitales, y cada orbital,
2 electrones, soélo puede haber
2n? electrones por nivel.




Asi, por ejemplo, la configuracion electrénica del nitrégeno, N (Z = 7): 1s? 2s%p3,
se obtiene afiadiendo un electrén, que se denomina electrén diferenciador, a la configu-
racién electrénica del elemento quimico anterior, el carbono: C (Z = 6): 1s? 2s%p*

Es muy frecuente que, en elementos con un valor de Z elevado, se utilice la nota-
cion simplificada, llamada asi porque va referida al gas noble que le precede en el Siste-
ma Periédico, que se simboliza entre corchetes, afiadiendo los electrones correspondien-
tes. Por ejemplo, para el rubidio seria: Rb (Z = 37): [Kr] 5s?, ya que el gas noble anterior
es el criptén, cuyo valor del nimero atémico es 36.

En el caso de un ion, se deberd sumar o restar tantos electrones como indique la
carga de dicho ion; sumar en el caso de un anién (ion negativo) y restar en el de un
cation (ion positivo). Veamos como ejemplos tres especies iénicas, O?~, Fe* yRb™*, de
cuyos dtomos neutros acabamos de escribir sus configuraciones electrénicas.

0%~ (Z=8): 1s* 2s?p®
Fed3* (Z =26): 1s? 2s?pb 3s*pbd>
Rb* (Z =37): 1s% 2s?p® 3s%p®d 10 4s2p®

Y ahora observemos que:

-Elion O?~al ser un anién con dos cargas negativas, ha ganado 2e~respecto al O,
por lo que su configuracion electrénica ha de alojar 10 electrones.

- En el caso de los iones positivos Fe®** y Rb*, los electrones sobrantes, tres para
el hierro, al tener tres cargas positivas, y uno para el rubidio, una carga positiva, deben
eliminarse después de escribir la configuracion electrénica del atomo neutro. Asi, se
visualizan cudles son los electrones mas externos, que son los que deben desecharse.

Los iones positivos pierden electrones de la capa mas externa, que puede coinci-
dir o no, con el electrén diferenciador o los tiltimos que se hayan colocado.

A.12.- Un elemento tiene de niimero atémico 20. Indica los niimeros cuanticos
de su electron diferenciador.

Principio de maxima multiplicidad de Hund

La configuracion electrénica del carbono (Z = 6) es 1s? 2s?p?. Podemos escribir
esta configuracién o parte de ella, utilizando celdas que nos informan sobre la estructura
orbital. Las siguientes figuras son diferentes formas de cémo distribuir los dltimos dos
electrones en los tres orbitales p:

1 Tl Tt

2p, 2p, 2p, 2p, 2p,2p, 2p, 2p, 2p,

Los orbitales los hemos representado con celdas y los electrones por flechas con
el mismo sentido cuando los espines tienen el mismo valor (se dice que son paralelos) y
con sentido contrario, si los espines tienen diferente valor (son antiparalelos).

Las tres configuraciones cumplen el principio de exclusién de Pauli; sin embargo,
los hechos experimentales muestran que una de ellas es mas estable. La duda queda
resuelta por el principio de maxima multiplicidad de Hund, que establece que:

Cuando en un subnivel energético existen varios orbitales posibles,
los electrones tienden a ocupar el maximo nimero de ellos, y, ademas, con
espines paralelos.
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Por tanto, segin este principio, la tercera configuracion seria la que tendria el
atomo de carbono en su estado fundamental (con los espines electrénicos paralelos).

c 1) Mt

Is 25 2p, 2p, 2p,
Estabilidad adicional de un subnivel semilleno o lleno

Algunos elementos de transicién y de transicién interna presentan configuracio-
nes electronicas diferentes a lo esperado segtn las reglas que has visto. Es el caso del
cromo, Z = 24, cuya configuracion electrénica en notacién orbital, deberia ser:

crz=24: (A [T [T [T [T ]
3d* 4s”

Sin embargo, experimentalmente se observa que, cuando un dtomo tiene un subnivel
energético (o subcapa) semilleno, se estabiliza, por lo que tendera a alcanzar dicha con-
figuracion. Y, ahora, puesto que los subniveles 4s y 3d estdn muy proximos, es posible el
transito de un electrén 4s a un orbital 3d que esta vacio. Por tanto, su verdadera configu-
racion es:

crz=24: [(ar] (P [t 1Tt 1 t
3d’ 4s'
También se obtiene. una estabilidad adicional cuando un elemento llena un subnivel
energético, por ejemplo, el d (véase ejemplo).

La estabilidad adicional que confiere un subnivel semilleno esté relacionada con
el principio de Hund, que favorece la presencia del mayor ntimero posible de electrones
con espines desapareados, lo que facilitard que se puedan formar mas enlaces.

EJEMPLO 6

Escribe la configuracién electronica en su estado fundamental del nitrégeno y del cinc . Escribe también estas
configuraciones de forma simplificada y la estructura orbital para el N.

Dados los nameros atémicos del N y del Zn, y teniendo en cuenta el diagrama de ocupacién de los orbitales, sera:

N (Z = 7):
Notacion normal: 15?2 2s%p3
Notacion simplificada: ~ [He] 2s?p®
Estructura orbital: T l T l T T T
s 25 2p
7Zn (Z = 30)
Notacién normal: 15?2 2s?p8 3s%pbdl0 4s?

Notacion simplificada: ~ [Ar] 3d?? 4s?
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A.13.- Escribe la configuracion electrénica en su estado fundamental de los ato-
mos e iones: Ca (Z = 20), Br (Z = 35), Cu?®* (Z = 29), Fe?* (Z = 26) y P3~ (Z = 15).

A.14.- Dadas las siguientes configuraciones electronicas: 1s? 2s%; 1s? 2s% 2p5;
1s? 2s% 2pb 3s? 3p?; indica: la qué dtomos neutros corresponden?, éa qué iones
monopositivos?, Ja qué iones mononegativos?

A.15*.- a) Nombra los nimeros cudnticos necesarios para caracterizar los electro-
nes en los atomos. Indica su significado y posibles valores.

b) Contesta a las siguientes cuestiones relativas a un elementocon Z =7 y A = 14:

1. Ntmero de protones, neutrones y electrones.

2. Configuracién electrénica y nimero de electrones desapareados en su estado
fundamental.

3. Numero maximo de electrones para los que: m = 0;n = 2;1 = 1.

A.16*.- Razona sobre la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) En un atomo, el nimero maximo de electrones con el niimero cuanticon = 3
es 6.

b) En un orbital 2p s6lo puede haber 2 electrones.

c) Sien los orbitales 3d se colocan 6 electrones, no habra ninguno desapareado.

A.17*.- Razona si las siguientes configuraciones electrénicas son posibles en un
estado fundamental o en un estado excitado:

a) 1s% 2s? 2p* 3st.

b) 1s% 2s? 2p® 352 3p?.

c) 1s% 2s? 2p® 2d° 3s2.

A.18*.- a) Escribe las configuraciones electronicas del atomo e iones siguientes:
Al (Z = 13),Na* (Z = 11), O* (Z = 8).

b) {Cudles son isoelectronicos?

c¢) ¢{Cual o cuéles tienen electrones desapareados?
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\ 6 \ LA TABLA PERIODICA

Cuando en el siglo XIX el namero de elementos conocidos fue haciéndose cada
vez mayor, y sus propiedades mejor conocidas, surgié la necesidad de relacionarlos y
agruparlos sistematicamente.

A primera vista, la tarea parecia ingente, debido a la enorme variedad de datos.
Sin embargo, existian algunos indicios de regularidades.

A mediados del siglo XIX, el ntimero de elementos conocidos era tal que los
quimicos de la época se plantearon la necesidad de clasificarlos de alguna forma para,
asi, facilitar su estudio y comprender mejor sus propiedades.

En 1829, Débereiner hizo la primera clasificacién de los elementos quimicos co-
nocidos; los agrupé por triadas, es decir, conjuntos de tres elementos con propiedades
muy semejantes. El hecho principal observado es que el elemento central tiene de peso
atémico, aproximadamente, la media aritmética de los pesos atémicos de los otros dos
elementos, lo que sugiere cierta relacién entre los elementos de un mismo grupo.

En 1862, Chancourtois, gelogo francés, propuso su caracol teldrico en el que
colocaba los elementos por orden creciente de masas atémicas en una hélice sobre un
cilindro vertical cuyos puntos diferfan en 16 unidades de masa atémica. Asi, los elemen-
tos con propiedades parecidas ocupaban la misma generatriz y se observaba una cierta
periodicidad en sus propiesdades.

Algo mas tarde, en 1864, un quimico inglés, Newlands, ordené los elementos en
orden creciente de masas atémicas, y observo que el octavo elemento a partir de uno
cualquiera podia considerarse como una repeticion del primero de manera anéloga a las
notas en la escala musical.

Es de destacar que en aquella época se hablaba de peso atémico y no de masa
atémica, magnitudes que, como sabemos, son proporcionales mediante la aceleracién de
la gravedad, g.

Si bien las ideas de Newlands no se podian generalizar a todos los elementos
conocidos, permitieron, sin embargo, comenzar a establecer grupos de elementos y pe-
riodicidad de propiedades.

. 6.1 Tabla periodica de Mendeleiev |

Triada
Li (7)
Na (23)
K (39)

Li=7

K=39

L i

Triada Triada
Ca (40) Cl (36)
Sr (88) Br (80)
Ba (137) | (127)

Dimitri Mendeleiev (1834-1907)

En 1869 el ruso Mendeleiev y el alemén it
Meyer, de forma independiente, y tomando como I II 1T A VI VI VIII
punto de partida los estudios de Dobereiner, 1 H
Chancourtois y Newlands, establecieron una clasi- 2 Li Be B C N F
ficacion periddica de los elementos basdandose en: 3 Na Mg Al Si P S al

1. Colocar,los'elementos por orden creciente 4 K Ca I:l Ti v Gt Mn Fe Co, Ni
de sus masas atémicas.

.. 5 Cu Zn I:l I:l As Se Br

2. Agrupar los elementos en funcién de sus I:l
propiedades fisicas (Meyer) o quimicas g Rb  Sr Y Zr Nb Mo Ru, Rh, Pd
(Mendeleiev) . 7 Ag Cd In Sn Sb Te I

En su obra fundamental, Principios de Qui- 8/ Cs Ba ™Mi 7?Ce - - - =) —
mica, Mendeleiev expone que si se disponen los 9 = = = = = = =
elementos conforme a sus pesos atémicos crecien- 10l - _ Fr a Ta 0 0W - Os, Ir, Pt
tes, obtent/iremoig una periodicida'(% eTl las propie- 1| Au Hg T Pb Bi B B
dades de éstos. Esta es su ley periddica:

12 - - - Th U
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Las propiedades de las sustancias simples son una funcién periédica del valor
de la masa atémica.

La Tabla Periédica de Mendeleiev, publicada en 1871, incluye los elementos cono-
cidos hasta entonces.

Tuvo el mérito de dejar espacios libres para las sustancias simples que, aunque
en aquel momento no se conocian, serian descubiertas posteriormente; e incluso, predi-
jo sus propiedades y las de algunos de sus compuestos. Asi, por ejemplo, se observa
c6mo en la fila 4 del grupo Il hay un espacio en blanco, justo debajo del aluminio.

A este sustancia simple, atin por descubrir, la denominé eka-aluminio. Asi,
eka-aluminio, significaria «la primera debajo del aluminio». Unos afios mas tarde, en
1875, se descubrié6: el galio.

Meéritos de la tabla periodica de Mendeleiev

Las ventajas de la tabla periddica eran muy grandes pues, ademés del gran avance
que suponia disponer de una clasificacion logica de todos los elementos conocidos,
establecia la ley peri6dica, sin duda una gran aportacion para la ciencia, ya que:

a) Proporcionaba un criterio para ordenar los elementos, que para Mendeleiev
era de tal fiabilidad que incluso alter6 el orden que correspondia a algunos segtan sus
masas atémicas con tal de conseguir que en un mismo grupo estuviesen elementos con
propiedades quimicas parecidas (caso del yodo y el teluro). Con esto se rompia también
con la antigua idea de que la masa era decisiva para diferenciar unos atomos de otros.

b) Permiti6 predecir la existencia de sustancias simples hasta entonces descono-
cidas y hacer una estimacion de cuéles podrian ser sus propiedades. Se predijo la exis-
tencia del galio (Ga), al que se le llamé eka-aluminio que significa el primero por debajo
del aluminio. El galio fue descubierto en 1875, y sus propiedades coincidieron con las
previstas. En ciencia, el hecho de que con una teoria se hagan predicciones que luego
resultan ciertas constituye un éxito indudable, por lo que esos descubrimientos, junto
con el del germanio y el escandio (a los que se habia llamado eka-silicio y eka-
boro) supusieron un gran respaldo para los trabajos de Mendeleiev y Meyer.

Galio

c) La ley periédica, con esa variacion progresiva de las propiedades a lo
largo de un periodo y el cambio brusco de las mismas al pasar al periodo si-
guiente, con la semejanza en las propiedades de elementos situados en el mis-
mo grupo, etc., nos hace pensar en la complejidad de los 4tomos y en que hay
«algo en su interior» que anadido a un atomo de un elemento puede suponer
una variacién en sus propiedades.

Insuficiencias de la tabla periodica de Mendeleiev

Las primeras versiones de la tabla periddica presentaban ciertas insufi-
ciencias, de las que incluso algunas persisten en las versiones més actuales.

Germanio

Ekasilicio |Germanio
Masa atomica 72 72,3
Densidad 5,5 5,47
Volumen atémico 13 13,2
Calor especifico 0,073 0,076
Férmula del éxido EsO, GeO,

Valores predichos por Mendeleiev y valo-
res medidos para algunas propiedades del

germanio.

* Aunque inicialmente el criterio para ordenar los elementos fue el orden crecien-
te de sus masas atémicas, habia casos, como el del yodo y el teluro, en que se alteraba el
orden para que se mantuviesen en el grupo de los elementos con propiedades mas

parecidas a ellos.

* Habfia ciertos saltos en las propiedades que decidieron a Mendeleiev a dejar
huecos que se suponia que correspondian a algiin elemento no conocido entonces.

* La colocacién del hidrégeno no estaba clara pues podia ponerse tanto en el
grupo del sodio como en el del flior, si bien sus propiedades no son parecidas a los

otros elementos de esos grupos.
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* La colocacién de algunos elementos conocidos como «tierras raras» queda fuera
del esquema general de la tabla periédica.

* Los gases nobles, caracterizados por su escasa capacidad para reaccionar con
otros elementos, se colocan entre dos grupos, los hal6genos y los alcalinos, que incluyen
a los elementos mas reactivos de la tabla periodica.

Los gases nobles no estaban en la primera versién de la tabla periédica ya que se
identificaron entre 1892 y 1900. Como no se podian colocar en ninguno de los grupos
establecidos hasta entonces, se lleg6 a la conclusién de que eran los constituyentes de
un nuevo grupo completo.

. 6.2 Ley de Moseley |

Hoy sabemos que algunos de los defectos inherentes a la Tabla de Mendeleiev
derivan del hecho de que la periodicidad de las propiedades quimicas de los elementos
son funcién del nimero atémico, y no de la masa atémica (o peso atémico) como en
aquella época se creia.

En 1913, un joven fisico inglés, H. G. Moseley, dio un paso fundamental en el
desarrollo del Sistema Periodico, indic6 que el ntimero atémico, Z, era una propiedad
esencial de cada elemento, que identificd, correctamente, con la carga positiva del ntcleo.

En la actualidad sabemos que el niimero atémico coincide con el ntmero de
protones contenidos en el ntcleo.

Este hallazgo permiti6 a los quimicos de aquella época asignar lugares definitivos
en la Tabla Periddica a los elementos entonces conocidos y, ademas, dejar huecos, que
corresponderian a los elementos que atin no habian sido descubiertos.

\ 7 \ DESCRIPCION DEL SISTEMA PERIODICO ACTUAL

El actual Sistema Periodico estd basado en la Tabla que propuso Mendeleiev con
las correcciones inherentes a la ley de Moseley que acabamos de ver, es decir, utiliza
como criterio de ordenacién, el nimero atémico. Esta es la idea clave, ya que nos
permite disponer de una ley periédica:

Si se colocan los elementos seglin aumenta su niimero atémico, se

observa una variacion periédica de sus propiedades. 1 (IA)

Pasamos ahora a describir el actual Sistema Periédico, denominado por

Werner sistema periédico largo. Consta de dieciocho filas verticales, llamadas 13 (IIIA)

grupos o familias, y siete filas horizontales, denominadas periodos.

Grupos

El Sistema Peri6dico consta de 18 filas verticales, o grupos, que se desig-
nan con numeros correlativos del 1 al 18. Esta notacién no es universal, em-

pledndose en algunos paises de Europa y América un criterio diferente, que 16 (VIA)

17 (VIIA) Halogenos

consiste en considerar que existen 16 familias de elementos divididas en dos
grandes series, tituladas con las letras A y B.

2 (IIA)

14 (IVA)

15 (VA)

Alcalinos
Alcalinotérreos
Térreos

Carbonoideos o familia
del carbono

Nitrogenoideos o familia
del nitrogeno
Anfigenos

Para unificar criterios, la IUPAC (siglas inglesas que significan Unién In- 18 (VIIIA) Gases nobles

ternacional de Quimica Pura y Aplicada) recomienda enumerar los grupos del 1
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al 18. Una caracteristica muy importante es que:

Todos los elementos de un mismo grupo tienen idéntica configuracion de la capa
electronica mas externa (capa de valencia). Estos electrones se denominan electrones de
valencia, y son los responsables de sus propiedades quimicas y del tipo de enlace que
van a presentar.

Periodos

Los elementos situados en una misma fila horizontal forman un periodo. Las
propiedades de los elementos situados en un periodo varian gradualmente.

Los periodos son siete filas horizontales, en ellos podemos distinguir:

1. Periodos cortos. Son los periodos 1°, 2°y 3°, ya que constan, respectivamente,
de 2, 8 y 8 elementos cada uno.

2. Periodos medios, como el 4° y 5°, con 18 elementos cada uno.

3. Periodos largos. Asi se denominan los periodos 6° y 7°, cada uno de los cuales
contiene 32 elementos. Para evitar una excesiva longitud del Sistema Peri6dico, los cator-
ce elementos que siguen al lantano (Z = 57) y al actinio (Z = 89) se colocan en dos filas
separadas debajo de la tabla, constituyendo los grupos denominados, respectiva-
mente, lantanidos y actinidos.

GRUPOVIA 616
O [He] 2s?p*
S [Ne] 3s?°p*

Se [Ar] 4s’p*
Te [Kr] 5s°p*
Po [Xe] 6s%p*

Estructura electrénica de los
elementos del grupo 16

Los atomos de elementos situados en un mismo periodo tienen ocupados el
mismo nimero de niveles energéticos.

. 7.1 Justificacion del Sistema Periodico

A efectos de configuraciones electrénicas la Tabla Periddica, se puede dividir
en cuatro zonas denominadas bloques s, p, dy f, porque en ellas se va colocando el
electron diferenciador. Por tanto, una vez situado un elemento dado en la Tabla
Periddica, se puede obtener su configuracién electrénica rapidamente.

En la pagina siguiente se muestra el Sistema Periédico actual con todos los
elementos conocidos, que podemos clasificar en:

Elementos s

1. Metales y no metales. Los primeros se sitian en la parte izquierda de la
tabla, mientras que los segundos lo hacen en la parte derecha. Entre medias de
ambos tipos se sittian los semimetales, con propiedades intermedias. Una excep-
cion es el hidrogeno, que, pese a su colocacion, no es un elemento metélico.

2. Elementos representativos. También se les conoce como elementos de los
grupos principales, y son los que estdn marcados con la letra A. Se caracterizan
porque van completando los subniveles s y p de la Gltima capa. Para estos elemen-
tos, el ntimero de electrones de la tltima capa coincide siempre con el ntimero del

1
2
3
4
5
6

«

ns'np’
ns’np

= = (n-1) d""’ns'"? |

nsnp
nsnp
nsnp’

nsnp

Elementos

(n_2)fl-l4(n_1) dl(lns2

3

' 3
PERIODO
o
L U
Elementos p
Elementos d
I

Elementos f° u

|

No metales

Metales

g

Metales u

representativos

Elementos

_ representativos
Elementos de transicion

L

Elementos de transicion interna u

Distribucion electronica en los ultimos niveles de los grupos de la Tabla periédica
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grupo, en caracteres romanos, al que pertenece.

3. Elementos de transicién. Son los que van situados en el centro de la tabla, es
decir, los grupos sefialados con la letra B, o, siguiendo las indicaciones de la IUPAC, los
grupos del 3 al 12. Se caracterizan porque van completando el subnivel d, situado en la
pentltima capa.

4. Elementos de transicion interna. Son los lantanidos y los actinidos. Se suelen
colocar debajo del resto para no alargar demasiado la tabla. Estos elementos van rellena-
do el subnivel fsituado en la antependltima capa. Asi, los lantdanidos, situados en el 6°
periodo, completan el subnivel 4fy los actinidos, colocados en el 7°, el 5.

EJEMPLO 7
Dadas las configuraciones electronicas siguientes:
Elemento A: 152 252 2p°
Elemento B: 1s? 2s? 2p° 352
Elemento C: 1s? 25 2p° 35? 3p©3d® 452
Indica el grupo y periodo de cada elemento e identificalo.

El elemento A tiene estructura de tltima capa de tipo s? p° por lo que pertenece al grupo 17, el de los halégenos; por
el nimero 2 de dicha capa su periodo sera el segundo; y al tener 9 electrones significa que su nimero atémico es también
9, lo que lo identifica como el fldor.

El elemento B tiene estructura de taltima capa de tipo s?, por lo que pertenece al grupo 2, el de los alcalinotérreos; por
el namero 3 de dicha capa su periodo seré el tercero; y al tener 12 electrones significa que su ntimero atémico es también
12, lo que lo identifica como el magnesio.

El elemento C tiene en la pentltima capa orbitales d incompletos por lo que pertenece al grupo de metales de
transicién, y por tener 8 electrones en dicho orbital y 2 electrones en el 4s, estara incluido en el llamado grupo 10; el
numero 4 de su dltima capa nos indica que su periodo sera el cuarto; y al tener 28 electrones significa que su ntiimero
atomico es también 28, lo que lo identifica como el niquel.

A.19.- Dadas las configuraciones electrénicas siguientes:

A: 152 25%p® 3s%p 4, B: 152 252p® 3s%p 8d 10 45%p 8d 19114 552p6d* 657;
C: 1s? 25% 2p® 352 3p © 4s?

Indica el grupo y periodo de cada elemento e identificalo.

A.20*.-Dado el elementode Z = 17:

a) Escribe su configuracion electrénica.

b) Indica a qué grupo y periodo pertenece.

c¢) /Cuéles son los valores posibles que pueden tomar los nimeros cuanticos de
su electrén mas externo?

A.21*.- Los atomos de un elemento del 5° periodo del Sistema Periddico: itienen
orbitales «f»?, (tienen electrones en esos orbitales?
Razona las respuestas.

\ 8 \ PROPIEDADES PERIODICAS

Las propiedades fisicas y quimicas de los elementos se van repitiendo a lo largo
del Sistema Periédico. Esto no es mas que la consecuencia de que muchas de estas
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propiedades dependen de la configuracion de la capa de valencia, y ésta es anéloga para
los elementos de un mismo grupo.

A continuacién, describimos cuatro de estas propiedades y como varian, de forma
general, en el Sistema Periodico. Para sistematizar su estudio y, por tanto, hacerlo mas
sencillo, podemos considerar que, en una primera aproximacion, los electrones externos
estan atraidos por el ntcleo por fuerzas electrostéticas regidas por la ley de Coulomb.
q." 49,

2

F=K

Es decir, la intensidad de estas fuerzas depende de la carga nuclear (Z) y de la
distancia a la que se encuentren del ntcleo dichos electrones.

8.1 Radios atomico e ionico

 C5500000EEEEE——— )

El tamano de los dtomos es algo dificil de definir. En el tema anterior, descri- Q Q Q Q Q
bimos los orbitales atémicos como zonas del espacio donde es probable encontrar al
electron. Esto nos lleva, por tanto, a visualizar la nube electrénica que rodea al

atomo como algo indefinido. (Recordemos que el propio principio de incertidum-
bre impide determinar, simultaneamente, la posicion y la velocidad del electrén con

total exactitud). Generalmente, se toma el volumen atémico como el que contiene el
90% de la densidad electrénica total alrededor del ntcleo. b)

Para medir el tamafio de un atomo se suele usar el radio atémico, que se
suele definir como:

La mitad de la distancia entre los dos niicleos de dos atomos adyacentes en
un sélido metalico, o bien, en el caso de sustancias covalentes, a partir de la distan- c) 2
cia entre los ntcleos de los 4tomos idénticos de una molécula. «—>

Se debe tener en cuenta que los radios atémicos estan determinados en gran
medida por la fuerza de atraccién entre los electrones del nivel externo y el nticleo. Determinacién de radios atémicos en

Dentro del Sistema Periédico se observan las siguientes tendencias: sustancias metalicas (a) y en sustancias
covalentes (b). Distancia medida (c)
1. En un mismo grupo o familia, el radio aumenta hacia abajo. Esto es

debido a que, al pasar de un elemento del grupo al siguiente, aumenta el ntimero de Aumenta el radio atdmico
capas electronicas. P’E
2. En un mismo periodo, el radio aumenta hacia la izquierda. Ahora, el

namero de capas de electrones es el mismo, pero al desplazarnos hacia la izquierda
disminuye el ntimero atémico, Z, es decir, el nimero de cargas positivas del nticleo.
Esto se traduce en una menor atraccién sobre la envoltura electréonica, con el consi- V
guiente aumento del tamano.

El radio atémico es una propiedad periodica

Grupo [A Grupo ITA Grupo IITA Grupo IVA Grupo VA Grupo VIA Grupo VIIA Grupo VIIIA

Q o o ® © © ©

Litio Berilio Boro Carbono Nitrogeno Oxigeno Fluor Neodn
Sodio Magnesio Aluminio Silicio Fosforo Azufre Cloro Argon

Radios atomicos de los elementos del 2° y 3°" periodos



A.22.- Consultando la tabla periédica, ordena las siguientes series de elementos
en orden creciente de su radio atémico:

a) P Si, N

b) C, Li, Be.

En el caso de los radios idénicos, es decir, del radio del ion que puede formar un
elemento dado, conviene senalar que:

1. El radio de un ion positivo, catién, es menor que el de su elemento. Al ser
menor el namero de electrones, la carga nuclear efectiva es mayor, con la consiguiente
contraccién del ion.

2. Elradio de un ion negativo, anion, es mayor que el de su elemento. Ahora, al
aumentar el nimero de electrones, se produce una mayor repulsion entre estos, con la
consiguiente expansion de la nube electrénica.

3. Se puede observar que existen tendencias paralelas entre el radio atémico y el
radio i6nico. En un mismo grupo, tanto los radios atébmicos como los iénicos (catiénicos
y aniénicos) aumentan hacia abajo, ya que, en ese sentido, se va anadiendo una capa
electrénica mas. Para los iones derivados de elementos de diferentes grupos, la compara-
cion sélo tiene significado si los iones son isoelectrénicos, es decir, si tienen el mismo
namero de electrones. Dentro de un mismo periodo, los radios catiénicos y aniénicos de
iones isoelectrénicos disminuyen hacia la derecha, ya que asi aumenta Z y el nimero de
electrones es el mismo, por lo que la nube electrénica sera atraida con més fuerza.

Carga nuclear efectiva

En el estudio de las pro-
piedades periddicas, es impor-
tante tener en cuenta que mu-
chas de las anomalias son de-
bidas a lo que se denomina efec-
to de apantallamiento y carga
nuclear efectiva.

Este apantallamiento origi-
na que al electrén mas externo
le «llegue» menos atraccion del
nucleo debido al efecto de pan-
talla que ejercen los electrones
mas internos. Consecuente-
mente con este efecto, se habla
de carga nuclear efectiva, que
seria la carga nuclear real me-
nos el apantallamiento.

Li/Li Be/Be™ B/B” N/N* 0/0™ F/F

135/60 125/31 90/20 77 70/171 66/140 64/136
Na/Na' Mg/Mg™* AUAT" P/P* S/S™ Cl/cr
154/95 145/65 130/50 117 110/212 104/184 99/181

Comparacion entre los radios atémicos e i6nicos (pm) de los elementos del 2° y

A.23.- Indica,razonando la respuesta, para cada uno de los siguientes pares, cual
de las dos especies es mayor:
a)Li, Li*; b)0,0%; ¢)N*, F

d) Mg?*, Ca?"; e) Fe?™, Fed™t

8.2 Energia de ionizacion

La energia de ionizacion o potencial de ionizacién, se define como:

Energia minima necesaria para arrancar un electrén a un atomo neu-
tro aislado, en su estado fundamental.

3¢" periodos
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Al referirnos a un atomo aislado, macroscépicamente indicamos que la sustancia
simple correspondiente debe estar en estado gaseoso y formada por moléculas
monoatémicas. Normalmente, el valor de la energia de ionizaciéon se expresa referida a
un mol de 4tomos y se representa por E,.

Para un elemento cualquiera (A), el proceso da origen a la formacién de un ion
positivo o cation es:

Ei
Algl — A'(g + e

También existen las energias de ionizacién sucesivas (E*", E;*, ...) que son las
necesarias para ir quitando el 2°, 3° y electrones sucesivos del atomo ionizado.

Estas energias son cada vez mayores y en absoluto iguales a la primera, puesto que
amedida que desaparecen los electrones hay un exceso de carga positiva del niicleo que
atrae con mas fuerza a los electrones restantes y, por ello, se precisara mas gasto energé-
tico para arrancarlos. En caso de que el electron retirado pertenezca a un nivel inferior,
ese gasto energético sera mucho mas elevado, pues la fuerza de atraccién entre el niicleo
y el electrén aumenta al disminuir la distancia, segiin la ley de Coulomb.

Z Elemento Primera Segunda Tercera Cuarta Quinta Sexta

1 H 1312

2 He 2373 5251

3 Li 520 7300 11815

4 Be 899 1757 14850 21005

5 B 801 2430 3660 25000 32820

6 C 1086 2350 4620 6220 38000 47261

7 N 1400 2860 4580 7500 9400 53000

8 O 1314 3390 5300 7470 11000 13000

9 F 1680 3370 6050 8400 11000 15200
10 Ne 2080 3950 6120 9370 12200 15000

Energias de ionizacion (kJ/mol) de los 10 primeros elementos

En cuanto a c6mo varia esta propiedad en el Sistema Periédico, en general, se
observa que:

1. Dentro de un mismo grupo, la energia de ionizacién aumenta hacia arri-
ba. Esto es debido a que, al pasar de un elemento al siguiente por encima en ese
grupo, consideramos una capa electronica menos. Ahora, los electrones periféricos
estaran mas fuertemente atraidos y, por tanto, habra que comunicar mas energia
para arrancarlos.

2. En un mismo periodo, en general, la energia de ionizacién aumenta hacia

Aumenta la energia de ionizacion

:IE

la derecha. Ahora, en ese mismo sentido, también va aumentando la carga nuclear

(Z2) y disminuye el radio, lo que se traduce en una mayor atraccién del ntcleo sobre
el electron. Por tanto, serd necesaria mas energia para arrancarle del &tomo.

No obstante, surgen algunas pequenas irregularidades correspondientes a los
atomos con subniveles llenos o semillenos, que gozan de mayor estabilidad (por ejem-
plo, Be: 1s% 2s% y N: 1s? 25%p?).
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A.24.- Indica, razonando la respuesta:

a) {Qué elemento debe tener menor la primera energia de ionizacién: el oxigeno
o el azufre?

b) {Qué elemento debe tener mayor la segunda energia de ionizacion: el litio o el
berilio?

A.25*.- a) Escribe las configuraciones electrénicas de los iones siguientes: Na*
(Z=11) y F(Z=9).

b) Justifica que el ion Na* tiene menor radio que el ion F~.

c) Justifica que la energia de ionizacién del sodio es menor que la del fldor.

. 8.3 Afinidad electronica |

La afinidad electrénica o electroafinidad, se define como: Elemento E, (kJ/mol)
. . . . F -328
La energia necesaria para que un atomo aislado en su estado funda- Cl 349
tal capt lectrén libre.
mental capte un electrén libre Br _305
| -295

Se expresa siempre referida a un mol de 4&tomos y se representa por E.
Afinidades electrénicas de los

Para un elemento cualquiera (X), el proceso da origen a la formacién de union alégenos

negativo o anién:

Generalmente, E, < 0, es decir, energia desprendida, lo que significa que el e
ion formado es mas estable que el &tomo neutro. Las electroafinidades son negati-

vas en todos los grupos excepto en los alcalinotérreos, el grupo 12 y en los gases PIE
nobles, pues estos elementos tienen completos sus orbitales y, por tanto, hay que ‘

aportar energia para conseguir vencer la repulsién al incorporar un nuevo electréon.

En el Sistema Periédico, la afinidad electrénica varia aproximadamente, en
valor absoluto, de la misma forma que la energia de ionizacién. En un periodo
aumenta hacia la derecha y en un grupo aumenta hacia arriba, puesto que asi el
nicleo manifiesta con mayor poder su fuerza atractiva.

EJEMPLO 8
Dados las configuraciones electronicas del estado fundamental de elementos neutros:
A: 152252 2p72
B: 152252 2p°
C: 15%2s22p8 352 3p° 45!
D: 1s?2s%2p*
Identifica los elementos y razona cuales de ellos es previsible que presente el mayory el menor valor de:
a) La energia de ionizacion.
b) La afinidad electrénica.
c¢) El radio atémico.

Los elementos cuya configuracién se presenta, son todos ellos elementos representativos del segundo periodo,
excepto el C que pertenece al cuarto. Dados los electrones de su capa de valencia podemos decir que el A es el carbono,
el B es el fltor, el D es el oxigeno y el C es un metal alcalino, en concreto, el potasio.
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a) Conociendo como varia la energia de ionizacién dentro de un mismo periodo, nos encontramos que sera B (el
fltor) el elemento més situado a la derecha y también més arriba en la Tabla periédica. Por tanto, sera el elemento que
presente mayor valor de la energia de ionizacién. El potasio (el C) es el que esta més a la izquierda y mas abajo en la Tabla.
Por ello, le corresponderé el valor mas bajo. En el caso del flior, comparado con los otros elementos de su periodo
(carbono y oxigeno), su mayor carga nuclear y menor radio atébmico hacen que los electrones de su tltima capa sufran una
atraccion mayor desde el ntcleo, por lo que se necesita méas trabajo para arrancar uno de ellos. En el potasio, con dos
capas mds que los otros elementos, los electrones estan bastante mas alejados del ntcleo y la fuerza de atraccién sera
menor.

b) La afinidad electrénica y la energia de ionizacién son propiedades muy relacionadas entre si. Por ello, la respuesta
es la misma del apartado anterior.

c) El potasio, con dos capas electrénicas mas que los otros tres elementos, presentara el mayor radio atémico. El fltor
tendra el valor mas pequeiio de esta magnitud, al tener mayor nimero atémico, es decir, mayor carga nuclear, y por tanto,
mayor atraccion sobre la nube electronica mas externa, que causara que ésta se encuentre mas cerca del nicleo.

A.26*.- Cuatro elementos que llamaremos A, B, C y D tienen, respectivamente,
los ntimero atémicos: 2, 11, 17 y 26. Indica:

a) El grupo y el periodo al que pertenecen.

b) {Cuéles son metales?

c) El elemento que tiene mayor afinidad electrénica en valor absoluto.

. 8.4 Electronegatividad |

Esta propiedad periédica nos da una medida de la tendencia que tiene un ele-
mento a tomar electrones, y podemos definirla como:

La capacidad que tiene un atomo de un elemento dado a atraer hacia
si el par (o pares) de electrones compartidos de un enlace covalente.

La electronegatividad es una propiedad intimamente relacionada con dos de

las que hemos visto anteriormente. Asi, elementos con altos valores de energias de .
R o . ) o Aumenta la electronegatividad
ionizacion y afinidades electrénicas, tendran valores elevados de electronegatividad.

Por tanto, su variacién en el Sistema Periodico sera analoga. PIE

En un periodo aumentan hacia la derecha y en un grupo hacia arriba. |

Por otro lado, la electronegatividad sirve para reflejar el mayor o menor carac- >
ter metalico de los elementos. Asi, elementos con alta electronegatividad serdn no 4

metales; y por el contrario, aquellos con baja electronegatividad, seran metales.

Por tanto, el caracter metalico variara en el Sistema Periédico de forma
inversa a como lo hace la electronegatividad. Segtn esto, el elemento més
electronegativo sera el flaor, y el més electropositivo, es decir, el de mayor caracter
metélico, el cesio (el francio, no presenta interés quimico).

Existen varias escalas de electronegatividades, siendo la mas utilizada la propues-
ta por el quimico Linus Pauling en 1932 (premio Nobel de Quimica en 1954, y premio
Nobel de la Paz en 1962) a partir del estudio de las energias de enlace. La tabla muestra
dicha escala y sus valores, donde se observa que no estan incluidos los gases nobles
debido a su tendencia, practicamente nula, a formar enlaces covalentes.
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2,1

Li | Be B|C|N|O|TF
1,0 | 1,5 2,025 |30/|35] 40
Na |Mg Al|Si | P | s | a
09 |12 L5018 21(25] 30

08 1013|1516 16| 15|18 |19 19|19]|16]| 1,6 |18 | 20| 24 | 2,8

Rb | St | Y | Zr [Nb [ Mo| Tc | Ru [ Rh | Pd | Ag| Cd | In | Sn | Sb | Te I
08 |10 12| 14|16 | 18| 19|22 |22 2219 |17 1,7|1,8]19]|21]25

Cs | Ba |La-Lul Hf | Ta W | Re | Os Ir Pt | Au | Hg| Tl | Pb Bi | Po At
0,7 109 (10-1,2 1,3 | 1,5 | 1,7 | 19|22 (22 (2224 |1,9] 18|19 | 19|20 | 2,2

Fr | Ra
0,7 | 0,9

Escala de electronegatividades de Pauling de los elementos comunes

A.27.- a) Escribe la configuracién electrénica de los elementos cuyos ntimeros
atémicos son respectivamente 15, 17 y 19.

b) ¢En qué grupo y periodo de la tabla periédica esté situado cada elemento?

c¢) Indica, justificando la respuesta, el elemento de mayor energia de ionizacién y
el que tiene mayor caracter metélico.

A.28*.- Los atomos neutros X, Y y Z, tienen las siguientes configuraciones:
X: 1s% 2s% 2p’; Y: 1s% 252 p5; Z: 1s? 252 p® 352,

a) Indica el grupo y el periodo en el que se encuentran.

b) Ordénalos, razonadamente, de menor a mayor electronegatividad.

A.29*.- Dados los elementos A (Z =13),B(Z=9)yC (Z = 19):
a) Escribe sus configuraciones electronicas.

b) Ordénalos de menor a mayor electronegatividad.

¢) Razona cual tiene mayor volumen.

ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1. {Qué radiacion se propaga con mayor velocidad en el vacio, los rayos X o las ondas de radio?
2. {Qué significa que la energia s6lo se puede absorber o emitir en valores discretos?

3. Silaluz azul tiene una longitud de onda del orden de 450 nm y la luz naranja de 620 nm, {qué radiacion es mas
energética, una luz azul o una luz naranja? {Por qué? Utilizando las férmulas estudiadas en la unidad, calcula la energia
que lleva asociada un fotén de cada una de estas radiaciones.

E

toton (@zul) = 4,4 -107]; E; . (naranja) = 3,2-107"]

oton

4. a) {Por qué los espectros de emision son discontinuos?
b) {Qué indica cada linea?

39



5*. La energia de ionizacién del estado fundamental del sodio es 495,8 k] mol .
a) Calcula la energia necesaria para ionizar 10 g de sodio gaseoso desde su estado fundamental.
b) Expresa el valor de la energia de ionizacién en eV atomo.
c¢) Calcula la longitud de onda de la radiacién capaz de ionizar el sodio gaseoso.
a) E = 215,6 kJ; b) E; = 5,15 eV/atomo; c) A = 2,4 - 107" m

6. a) {Qué se quiere decir cuando se expresa que un dtomo esta excitado? ¢Este &tomo gana o pierde energia?
b) Explique en qué consiste el efecto Zeeman. {Qué ntimero cuéntico es necesario introducir para explicar este
efecto?

7. ¢/Queé valores puede tomar el niimero cuantico m, para: a) un orbital 3s; b) un orbital 4d; c) un orbital 2p?

8. (Con qué ntimeros cuanticos estdn asociados las siguientes afirmaciones?: a) la orientacién espacial del orbital;
b) la forma del orbital; c¢) la energia del orbital en ausencia de un campo magnético; d) el volumen efectivo del orbital.

9. /Cuantos orbitales podrian existir en el quinto nivel energético de un atomo? De ellos, {cudntos pueden sers, p,

dyf
10. (Tienen los orbitales 3p,, 3 P,V 3D, la misma energia?

11*. Dados los siguientes grupos de ntimeros cuanticos (n, I, m): (3, 2, 0); (2, 3, 0); (3, 3, 2); (3, 0, 0); (2, -1, 1); (4, 2, 0).
Indica: a) {Cudles no son permitidos y por qué. b) Los orbitales atémicos que se corresponden con los grupos cuyos
nameros cuanticos sean posibles.

12*. a) Indica cuales de los siguientes grupos de nimeros cuénticos son posibles para un electrén en un atomo:
(4, 2,0, +1/2); (3, 3, 2, -1/2); (2, 0, 1, +1/2); (3, 2, -2, —1/2); (2, 0, 0, =1/2).

b) De las combinaciones de nlimeros cuénticos anteriores que sean correctas, indica el orbital donde se encuentra el
electron.

¢) Enumera los orbitales del apartado anterior en orden creciente de energia.

13. El ion positivo de un elemento X tiene la siguiente configuracion electronica: X27: 1s? 2s?p8 3s?pSd°.
a) {Cual es el nimero atémico de X?
b) ¢Cuél es la configuracion de su ion X**, expresada en funcién del gas noble que lo antecede?

14*. Los niimeros atémicos de los elementos A, B y C son, respectivamente, 19, 33 y 36.
a) Escribe las configuraciones electrénicas de estos elementos.

b) Indica qué elementos, de los citados, tienen electrones desapareados.

¢) Indica los nimeros cudnticos que caracterizan a esos electrones desapareados.

15*. Indica de forma razonada y para un orbital 3s de un atomo:

a) El valor de los ntimeros cuéanticos, n, I y m de los electrones situados en aquel orbital.
b) Cuales son los valores posibles del cuarto ntimero cuéntico del electron.

c¢) Por qué en este orbital no puede haber mas de dos electrones.

16. Un elemento A se encuentra en el 4° periodo y en el grupo 2. Otro elemento B presenta la configuracion
electrénica del gas noble del 3% periodo cuando se encuentra en forma de anién divalente. El elemento C tiene en su
ntcleo 31 protones.

a) Escribe las configuraciones electrénicas de los tres elementos en su estado fundamental.

b) Indica cuél de ellos tiene mayor caracter no metéalico y ordénalos en orden decreciente de su primera energia de
ionizacion.

17. Sabiendo que el ntmero atémico del fldor es 9, escribe la configuracion electrénica de la capa de valencia del
cloro.
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18*. La configuracion electrénica de un atomo excitado de un elemento es 1s% 2s?p® 3s2p® 5s'. Razona cudles de las
siguientes afirmaciones son correctas y cudles falsas para ese elemento:

a) Pertenece al grupo de los alcalinos.

b) Pertenece al periodo 5 del sistema periédico.

c¢) Tiene caracter metalico.

19*. El nimero de electrones de los elementos A, B, C,DyEes 2,9, 11, 12 y 13, respectivamente. Indica, razonando
la respuesta, cual de ellos:

a) Corresponde a un gas noble.

b) Es un metal alcalino.

c) Es el mas electronegativo.

20*. Dadas las siguientes configuraciones electronicas de la capa de valencia: 1) ns'; 2) ns? np*; 3) ns? np®:
a) Indica el grupo al que corresponde cada una de ellas.
b) Nombra dos elementos de cada uno de los grupos anteriores.

21*. Para un 4tomo de ntimero atémico Z = 50 y nimero masico A = 126:
a) Indica el nimero de protones, neutrones y electrones que posee.

b) Escribe su configuracion electrénica.

¢) Indica el grupo y el periodo al que pertenece el elemento correspondiente.

22*, La configuracion electrénica del ion X3~ es 1s? 252p® 3s%pS.
a) {Cual es el nimero atémico y el simbolo de X?

b) ¢A qué grupo y periodo pertenece este elemento?

¢) Razona si el elemento X posee electrones desapareados.

23*. Dadas las especies: Cl” (Z = 17), K" (Z = 19) y Ar (Z = 18):
a) Escribe la configuracién electrénica de cada una de ellas.
b) Justifica cudl tendra un radio mayor.

24*, a) Justifica por qué la primera energia de ionizacién disminuye al descender en un grupo de la Tabla periddica.
b) Dados los elementos F, Ne y Na, ordénalos de mayor a menor energia de ionizacion.

25*. Los nimeros atémicos de los elementos A, B y C son respectivamente 20, 27 y 34.

a) Escribe la configuracién electrénica de cada elemento.

b) Indica qué elemento es el mas electronegativo y cuél el de mayor radio.

¢) Indica razonadamente cual o cuéles de los elementos son metales y cuél o cuales no metales.

41



42



:
N
i
.
O




\ 1 \ ENLACE QUIMICO: SUS TIPOS

En la unidad anterior hemos estudiado la estructura interna de los dtomos: el
nucleo y la corteza electrénica, y sus propiedades cuando estén aislados. Pero en la
naturaleza los 4tomos casi nunca se encuentra aislados, sino fuertemente unidos entre si
por medio de enlaces quimicos.

Aungque en la naturaleza existen sustancias como los gases nobles y algiin metal
en estado gaseoso como el mercurio, que estan constituidos por moléculas monoatémicas
(es decir, por atomos aislados), en general las sustancias se encuentran formadas por
agrupaciones de atomos 2, 3, 4, etc., e incluso millones de atomos, por ejemplo, el
oxigeno (O,), el agua (H,O) o el diamante, formado por unared de millones de 4&tomos de
carbono unidos entre si.

Se llama enlace quimico a cualquiera de los mecanismos de unién quimica entre
atomos.

Cuando se produce un enlace quimico, el sistema formado por los dtomos enlaza-
dos tiene menor energia potencial que los dtomos separados; es decir, que la entidad
formada (molécula, cristal...) es més estable que los dtomos por separado.

A la capacidad de combinacién que tiene un atomo se le llama valencia. Asi
diremos que un 4tomo es monovalente si sélo forma un enlace, divalente si forma dos,
etc.

Tipos de enlace quimico

Se conocen tres tipos de enlace quimico: i6nico, covalente y metalico

1. Enlace iénico. Es tipico de la combinacién de metales con no metales. Se pro-
duce por transferencia de electrones del metal al no metal, formédndose iones que se
atraen electrostaticamente. Ejemplos: cloruro de sodio (NaCl), yoduro de plomo (Pbl,),
etc.

2. Enlace covalente. Es caracteristico de las uniones entre elementos no metalicos.
La union entre 4tomos se produce por comparticion de electrones. Ejemplos: oxigeno
(O,), agua (H,O), metano (CH,), etc.

3. Enlace metalico. Como su nombre indica es tipico de los metales, ya sea entre
atomos del mismo elemento o entre d4tomos de elementos diferentes. Se produce por
comparticién de electrones entre muchos dtomos lo que da lugar a electrones
deslocalizados. Ejemplos: sodio (Na), hierro (Fe), aluminio (Al), etc.

No metales

Metales

Enl%c.e Metales ’
metalico

Enlace
covalente

Enlace
16nico
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Naturaleza electronica del enlace quimico

Lewis, Laugmur y Kossel propusieron una naturaleza electronica para el enlace
quimico, relacionando la actividad quimica con la estructura electrénica.

Lewis dividi6 a los electrones del 4tomo en dos grupos:
—Electrones internos.
—Electrones de valencia: electrones de la capa més externa del atomo

Sélo los electrones de valencia eran responsables del enlace. Por ello con objeto de
destacar los electrones de valencia, se utilizan los llamados diagramas de puntos de
Lewis, en los que figura el simbolo del elemento rodeado por tantos puntos como elec-
trones de valencia posea.

El ntimero de electrones de la capa més externa es igual al niimero de grupo de la
Tabla Periddica al que pertenece el elemento, esta regla se cumple para los elementos
representativos. Asi, por ejemplo, los diagramas de puntos de los elementos del segun-
do periodo son:

‘Li *Bes B
1" 2¢ s 28 18 28 2, 15"
. N . o : F
s 25 2p'x2p'y 2p', s 250 2p’, Zp]y 2p, s 25 2p’, szy 2p,

Los gases nobles presentan una distribucién electrénica de maxima estabilidad,
con los orbitales s y p de valencia ocupados por completo (s?p8); es decir, con 8 electro-
nes (excepto, naturalmente, el He). Los demas elementos poseen incompletos sus nive-
les de valencia, y de ahi su mayor o menor reactividad.

En general, cuando se unen dos elementos representativos, tienden ambos a al-
canzar estructura de gas noble, bien por captacién o cesion de electrones (enlace i6nico),
bien compartiendo uno o varios pares de ellos (enlace covalente). Esta observacion,
establecida por Kossel y Lewis (1916), se conoce como regla del octeto:

Los atomos tienden a ganar, a perder o a compartir electrones hasta
quedar rodeados de ocho electrones de valencia.

Como los d&tomos del gas noble helio s6lo tiene dos electrones con los que comple-
ta su capa de valencia, &tomos como los de hidrégeno o los de litio tienden a rodearse de
dos en lugar de ocho electrones.

La regla del octeto, aunque muy ttil, tiene muchas excepciones, como vamos a
ver. Se cumple, y no siempre, en los atomos incluidos en los tres primeros periodos.

Las limitaciones de esta regla son evidentes:

- Octeto expandido: algunos elementos a partir del tercer periodo, al tener orbitales

d, pueden rodearse de méas de ocho electrones; por ejemplo, en el PCI, el fosforo esta
unido con cinco atomos de cloro por lo que tendra diez electrones a su alrededor.

- Octeto incompleto: algunos elementos se estabilizan con menos de ocho electro-
nes a su alrededor, por ejemplo el BF, en donde el boro estd rodeado s6lo por seis
electrones.

Sean unas u otras configuraciones, la formacion espontdnea de un enlace es una
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manifestacién de la tendencia de cada atomo a alcanzar la ordenacién electrénica mas
estable posible. Es decir, la molécula formada representa un estado de menor energia
que los atomos aislados.

A.1.- Tenemos tres elementos cuyo nivel de valencia es: 1) ns?; 2) ns?p®; 3) ns?p*.
Explica la tendencia a captar o perder electrones de cada uno de ellos.

\ 2 \ ENLACE IONICO

Cuando se encuentra un elemento muy electronegativo (p. €j., Cl) con otro de
caracter muy poco electronegativo (electropositivo), (p. ej., Na), es decir, dos elementos
de electronegatividad muy diferente, se forma entre ellos un enlace iénico.

Ocurre entre ellos una transferencia de uno o varios electrones del atomo del
elemento de baja electronegatividad al de alta, con lo que se forman los iones de los
respectivos elementos: el positivo o catién y el negativo o anién, que quedan unidos por
atraccion electrostatica. Se forma asi una red cristalina en la que un ion se rodea de
otros de signo contrario constituyendo una red ordenada que se extiende indefinida-
mente por el espacio. En esto consiste el enlace ionico.

Por ejemplo, veamos como se formaria el enlace en el cloruro de sodio (NaCl):

Atomos neutros:

Na (Z = 11): 1s% 25?p5 3s?

Cl (Z = 17): 1s% 2s%p"® 3s?p®

Se produce la transferencia de un electrén del dtomo de sodio al atomo de cloro,
formandose los iones:

Na- + Cl — Na" + Cl
Iones estables formados:
Nat (Z = 11): 1s? 2s?p® ; que tiene configuracion electrénica de gas noble [Ne]
Cl~ (Z = 17): 1s? 2s?p® 3s?p® ; que tiene configuracion electrénica de gas noble [Ar]
Llamamos electrovalencia al nimero de electrones que un 4tomo gana o pierde
para convertirse en un ion.

Un enorme ntmero de cationes y aniones se atraen electrostaticamente, dando
lugar a una estructura tridimensional ordenada de iones llamada cristal i6nico.

Estructura cristalina del NaCl

46



Cada ion esta rodeado de iones de signo contrario y ejerce una atraccién sobre
ellos, pero al mismo tiempo una repulsién sobre los iones de igual signo. Cuando se
forma el enlace se alcanza un equilibrio entre las atraciénes y las repulsiones, forméndo-
se el compuesto i6nico que es més estable que los dtomos por separado.

El namero de iones que rodea a cada ion de signo contrario se llama indice de
coordinacion de este Gltimo, I . En el NaCl, para cada ion I, = 6.

El tipo de red depende del tamafio relativo de los iones y del nimero de cargas de
estos. En el caso del NaCl, donde el radio del ion Cl- es casi el doble del Na™*, alrededor
del Na* s6lo pueden situarse seis iones Cl-; es decir, I, (Na*) = 6. Como, ademas, tiene
que haber igual ntimero de iones Na* y Cl~, esto impone también que I_ (Cl") = 6.

De todo ello resulta una red en la que cada ion ocupa el centro de un octaedro
regular, en cuyos seis vértices se sitian iones de signo contrario. Esta propiedad
geométrica la cumple unared ctibica centrada en las caras.

Finalmente, podemos indicar que los cristales iénicos estan formados por un
altisimo niimero de cationes y aniones que se rodean mutuamente atraidos por fuerzas
eléctricas y por tanto, en estas sustancias no podemos hablar de moléculas, formadas
por un conjunto limitado de 4tomos, ya que, en todo caso, seria todo el cristal una gran
macromolécula. Por ello, la férmula de una sustancia iénica sélo indica la proporcién
entre cationes y aniones que existe en el cristal i6nico.

Cuando se forma el cristal a partir de los iones aislados, se libera una gran canti-
dad de energia, ya que el cristal ionico es mucho mas estable que los iones sueltos. A
esta energia desprendida se le llama energia reticular o de red. La podemos definir
como sigue:

La energia reticular o de red, £, de una sustanica ionica es la ener-
gia desprendida en la formacién de un mol de compuesto iénico sélido a
partir de los correpondientes iones en fase gaseosa.

Como en el enlace i6nico los iones se atraen por fuerzas electrostaticas que se
pueden calcular mediante la ley de Coulomb:
F=K 4 '2q2
d

Podemos deducir que estas fuerzas serdan tanto mayores cuanto mayor sea la carga
de los iones y menor la distancia que los separa. Por tanto, la energia reticular sera tanto
mayor cuanto més lo sean las cargas de los iones y menor sea su tamafo.

A.2*.- Supongamos que los sdlidos cristalinos CsBr, NaBr y KBr cristalizan con
el mismo tipo de red.

a) Ordénalos de mayor a menor segin su energia reticular. Razona la respuesta.

b) Justifica cudl de ellos serd menos soluble en agua.

« 2.1 Ciclo de Born-Haber |

El ciclo de Born-Haber es un artificio teérico que se utiliza para calcular la energia
reticular o, con més asiduidad, la afinidad electrénica, dado que es dificil medirla por
métodos directos.

Cuando realizamos una reaccién de formacién o sintesis de una una sustancia
i6nica, se desprende energia, que para un mol de compuesto iénico, formado a partir de
las sustancias simples que correspondan, denominamos energia de formacion. La estu-

q, q,
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diaremos con mas detalle en préoximos capitulos.
Vamos a estudiar el caso concreto del NaCl: la reaccién de formacion sera:
Na(s) + 1/2Cl, (g) — NaCl(s); Ep
Podemos imaginar que el proceso se realiza en varios pasos:
Para formar los iones Na* y Cl, el metal habra de separar sus atomos entre si
(sublimacion), y luego perder un electréon cada uno; el no metal, tendra, primero, que
romper la molécula (disociacién) y, a continuacién, captar un electrén cada dtomo. Esto es:

Na(s) — Na(g); Eq E_ limacion = 109 kJ/mol

Na(g) — Na*(g) + e7; E; E, ivecion = 496 kJ/mol
1/2Cl, (g) — Cl(g); 1/2E, 1/2 Egioincion = 244/2 = 122 K]
Clg + e — CI(gs Ey E g i4aq = —348 kJ/mol

Una vez que tenemos los iones Na* (g) y CI™ (g), su unién dara lugar al compuesto
i6nico y se liberara la correspondiente energia reticular:

Na* (g) + Cl"(g) — NaCl (s); E; E

reticular

= -790 kJ/mol

Como partimos de la misma situacién: sodio en estado sdlido y cloro en estado
gaseoso y llegamos al mismo final: el cloruro de sodio sélido, la energia puesta en juego
por ambos caminos debe ser la misma segtn el principio de conservacion. Podemos
escribir, por tanto, la siguiente ecuacion:

E,=Eq+E + 12E;+ E;+ E,

E, =109 + 496 +1/2 - 244 + (-348) +(-790) = - 411 kJ

Por lo que la energia de formacién del NaCl es: E = - 411 kJ/mol

El proceso de formacién del NaCl s6lido a partir de sus elementos, se puede
esquematizar como se muestra en la figura:

Q0O ... © © Energia do
oooo sublimacién o o ionizacion e@e e

o ©°° 0o
Na (s) Na (g) Na“ (g) feﬁ‘“ﬂafl @ @@ ©
w 90 ece
@ o e - o ©
— O =— @
& o ©
© © -

CL (g) Cl (g) CI' (g)

El desarrollo que hemos seguido constituye lo que se llama ciclo de Born-Haber
(mas adelante, veremos que es un caso particular de la ley de Hess). La figura muestra un
diagrama energético del proceso seguido.
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E
Na(s) + 1/2Cl (g —»  NaCl(s)
E

Eg l 1/2 Edl TEI

Na(g Cllg —> Cl (g + Na (g

| E; T

E,=Eq+E, + 12E, + E, + E,

EJEMPLO 1

Indica coémo aplicarias el ciclo de Born-Haber para el calculo de la energia reticular del fluoruro de calcio.

En primer lugar escribimos la reaccién macroscopica de formacion que tiene lugar:
F,(g) + Ca(s) — CaF,(s) + Eg; E

Formacién
Las sustancias implicadas deben estar en estado gaseoso antes de ganar o perder electrones, por lo que la primera

etapa a considerar es la sublimacién del calcio:
Ca(s) + ES — Ca (g) ; Esublimacién
El calcio cedera dos electrones para quedar con estructura estable s?p® mediante dos etapas de ionizacién sucesivas,
ya que como vimos en el capitulo anterior la energia necesaria para sacar el segundo electrén es mayor que para el
primero:
Ca (g) + Elai - Ca+ [g) + 1e ; 19 Eionizacién
Ca+ (g) + Ezai - Ca+2 (g] + 1e” ; 28 Eionizacién

La siguientes etapas tendrian que ver con la disociacién y posterior ionizacién del fldor:
F,(g + Ey —» 2F(g) ;

disociaciéon
2F [g) +2e — 2F° (g] + 2 Eaf ; 2 Eafinidad electrénica
Por dltimo, la etapa de formacién del cristal :
2F- (g) + Ca*? (g] - Can (S) + Er ; Ereticular

Sumando las ecuaciones anteriores observamos que se obtiene la reaccion macroscépica de formacién del fluoruro
de calcio, por tanto podemos escribir que:
E,=Eg+E.,+E.+E +2E;+E
E =E,—E;—E.—E,,—E;-2E;

2%

A.3.- A partir de los datos que se dan a continuacion, calcula la energia reticular
del AICl, (s) mediante el ciclo de Born-Haber.

Datos: calor estandar de formacién del AICL, (s) =-704,2 k] mol™; calor de sublimacién
del Al (s) = 330 k] mol™; energia de disociacién del Cl, (g) = 244 k] mol™; 12 energfa de
ionizacién del Al (g) = 577,6 kJ mol™; 22 energia de ionizacién del Al (g) = 1817 k] mol™;
32 energia de ionizacién del Al (g) = 2745 k] mol™; afinidad electrénica del Cl (g) =
-348 k] mol™.

. 2.2 Propiedades de los compuestos ionicos |

Puntos de fusion y ebullicion y solubilidad

El enlace i6nico es un enlace fuerte y se necesita mucha energia para romperlo y
separar los iones de la red cristalina. La ruptura de la red se puede producir por:

49



1. Por calentamiento, el compuesto pasara primero, de soli-
do a liquido y, si se sigue calentando, de liquido a gas.

2. Por disolucién, se produce el fenémeno conocido como
solvatacion, que consiste en que las moléculas de disolvente ro-
dean a los iones y los separan de la estructura cristalina.

El primer método requiere altas temperaturas por lo que los
compuestos iénicos tendran puntos de fusién y ebullicién eleva-
dos; el segundo exige disolventes muy polares, como el agua.

En ambos casos, se destruye el cristal iénico y habra que
aportar una gran energia: la energia de red. Por ello, los puntos de
fusion y ebullicion aumentan y la solubilidad en agua disminuye
al aumentar la carga de los iones y al disminuir el radio i6nico.

A.4.- Escribe las férmulas de tres sales idnicas formadas
con iones de los grupos 1 y 17 de la Tabla periédica y ordénalas
segtn su solubilidad en agua. Justifica dicho orden.

A.5.- Ordenar las siguientes sustancias i6nicas segtin sus
puntos de fusién creciente y justificar dicha ordenacién: KCl,
Csl, CsCl, BeO.

Solvatacion (hidratacion) del cloruro de sodio

A.6.- Justifica los valores que aparecen en la tabla de la derecha, respecto a los
puntos de fusién de los 6xidos de magnesio y calcio.

Propiedades mecanicas

Referente a las propiedades mecénicas, los s6lidos iénicos son dures, lo que
revela fuerzas elevadas entre los iones, pero al mismo tiempo quebradizos (fragiles).
Esto se debe a que, al ser golpeado y distorsionarse el cristal, se produce una aproxi-
macion entre iones del mismo signo, que se repelen entre si.

DD Des

e-)e(-)e(-)e

—> 35000

Compuesto |E, (kJ/mol) | P.F.(°C)
NaF 923 993
NaCl 790 801
NaBr 736 750
Nal 686 662
KF 821 858
KCl 699 772
KBr 689 735
Ki 632 680
MgCl, 2326 714
CaCl, 2223 782
MgO 3890 2800
CaO 3401 2614

Energias reticulares y puntos de
fusiéon de algunos compuestos

ionicos

Sededed

Soélido i6nico

e e

La dureza es la dificultad
que opone una sustancia a ser
rayada. Por tanto, rayar una sus-
tancia es romper enlaces. La du-
reza se mide con la escala de

Conductividad eléctrica

Mohs, que va del 1 al 10. El dia-
mante, valor 10, es la sustancia
mas dura que hay.

Los s6lidos i6nicos son malos conductores, puesto que los electrones estan firme-
mente sujetos por los iones, los cuales permanecen fijos en la red. En cambio, en estado
liquido (fundidos), al poder moverse los iones, conducen la corriente eléctrica (conduc-

cion electrolitica).

Disueltos en agua también conducen la corriente eléctrica, puesto que los iones
han sido separados de la red y también se encuentran libres para moverse. Cualquier
sustancia que se comporte asi se dice que es un electrélito; en caso contrario, es un no

electrolito.
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\ 3 \ ENLACE COVALENTE
. 3.1 Teoria de Lewis |

La mayoria de las sustancias con las que tratamos cotidianamente (el agua, el
oxigeno, el azdcar, la cera, los plasticos) suelen estar formadas por moléculas. Aunque el
concepto de molécula se remonta al siglo XVII, no fue sino a principios del siglo XX que
los quimicos entendieron cémo y por qué se forman las moléculas. El primer avance
importante surgi6 con la proposicién de Gilbert Lewis de que la formacién de un enlace
quimico implica que los 4&tomos compartan electrones. Lewis describié la formacion de
un enlace quimico en el hidrégeno como:

H- + H —» H:H

Este tipo de apareamiento de electrones es un ejemplo de enlace covalente, un
enlace en el que dos electrones son compartidos por dos atomos. Los compuestos
covalentes son aquellos que sélo contienen enlaces covalentes. Para simplificar, el par de
electrones compartido se representa a menudo como una sola linea. Asi, el enlace covalente s .
de la molécula de hidrégeno se puede escribir como H-H. En el enlace covalente, cada S 5
electréon del par compartido es atraido por los nticleos de ambos atomos. Esta atraccion M \
mantiene unidos a los dos dtomos de H, y es la responsable de la formacién de enlaces o "
covalentes en otras moléculas.

Gilbert N. Lewis (1875-1946)

En los enlaces covalentes entre dtomos polielectronicos sé6lo partici-

pan los electrones de valencia. Considérese la molécula de fltor, F, . La | Pares de /\ . /\ Pares de
configuracion electronica del F es 1s?2s22p°. Los electrones 1s son de baja  |electrones —— : F : F: «—— electrones
energia y pasan la mayor parte del tiempo cerca de nucleo, por lo que no | libres \/ I . libres
participan en la formacién del enlace. En consecuencia, cada atomo de F

tiene siete electrones de valencia (los electrones 2s y 2p). S6lo hay un elec- Par de

trén desapareado en el F, de modo que la formacién de la molécula de F, se electrones

puede representar como: compartidos

F-+ -F: —> FF o :ii:—ii::
Observa que en la formacién de la molécula de difltor, F,, sélo participan dos
electrones de valencia. Los demaés electrones no enlazantes se denominan pares libres,

es decir, pares de electrones de valencia que no participan en la formacién del enlace
covalente. Asi, cada 4tomo de fltior en F, tiene tres pares libres de electrones.

Consideremos ahora la estructura de Lewis para la molécula de agua. La figura
muestra la estructura de Lewis para el oxigeno, con dos electrones desapareados, de
modo que se espera que el oxigeno pueda formar dos enlaces covalentes. Como el hidr6-
geno tiene un solo electrén, sélo puede formar un enlace covalente. De modo que la
estructura de Lewis para el agua es:

H:O:H
En este caso, el 4&tomo de O tiene dos pares de electrones libres, mientras que el

atomo de hidrégeno no tiene pares libres porque usé su tinico electrén para formar un
enlace covalente.

En las moléculas de F, y H,O los atomos de F y O adquieren la configuracién de
gas noble debido a que comparten electrones:

GEGE) (Cnbddn )
8e 8e 2e 8e 2e
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La formacién de estas moléculas ilustra la regla del octeto, formulada por Lewis:
un dtomo diferente del hidrégeno tiende a formar enlaces hasta que se rodea de ocho
electrones de valencia, es decir, un enlace covalente se forma cuando no hay suficientes
electrones para que cada atomo individual tenga el octeto completo. Al compartir elec-
trones en un enlace covalente, los &tomos individuales pueden completar sus octetos.
Para el hidrégeno el requisito es que obtenga la configuracion electrénica del helio, o un
total de dos electrones.

La regla del octeto funciona principalmente para los elementos del segundo perio-
do de la tabla periédica. Estos elementos s6lo tienen subniveles 2s y 2p, los cuales
pueden contener un total de ocho electrones. Cuando un 4tomo de uno de estos elemen-
tos forma un compuesto covalente, puede obtener la configuracion electrénica de gas
noble [Ne] al compartir electrones con otros 4tomos del mismo compuesto. Posterior-
mente se analizaran varias excepciones importantes de la regla del octeto que daran mas
informacién acerca de la naturaleza del enlace quimico.

Enlaces multiples

Los atomos pueden formar distintos tipos de enlaces covalentes. En un enlace
sencillo, dos &tomos se unen por medio de un par de electrones. En muchos compues-
tos se forman enlaces miltiples, es decir, enlaces formados cuando dos 4tomos compar-
ten dos 0 més pares de electrones. Si dos &tomos comparten dos pares de electrones, el
enlace covalente se denomina enlace doble. Estos enlaces se encuentran en moléculas
como el oxigeno (O,) y el diéxido de carbono (CO,):

oo 0 o:o :@::c::é): 0 é:c:b:

Un triple enlace surge cuando dos 4tomos comparten tres pares de electrones,
como en la molécula de nitrégeno (N,) y en la de acetileno (C,H,):

NiZN ©0 NI=N H:C3C:H o H:C=C:H

Enlace covalente coordinado o dativo

Puede suceder que el par de electrones sea suministrado por un solo atomo, y el
enlace se llama entonces covalente coordinado o dativo (suele representarse por una
flechita que sale del atomo donador). Es el caso, por ejemplo, de los iones oxonio y
amonio:

Ion oxonio (H,0%):

.. ) H | H
H:Q:H + H — Iy.5.q4 © H:0:H

Ion amonio (NH,*):
H +

N7 . o, 1
HNH + H H:N:H
H H

Conviene decir que, una vez establecido, el enlace covalente coordinado es idén-
tico a los demas. La distincién se lleva a cabo para contabilizar mejor los electrones de
valencia y asignar cargas.
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Excepciones a la regla del octeto

Como se menciond antes, la regla del octeto se aplica, sobre todo, a los elementos
del segundo periodo, pues ya hemos visto que en el primero (H y He) el nimero méximo
de electrones a alcanzar es de dos. Pero incluso en el segundo periodo, grupos 2A y 3A,
se registran excepciones, apareciendo lo que se denomina octeto incompleto. Asi, la
molécula BF, es:

tFI!BIF:
tF:
donde el atomo de B (3¢~ de valencia) se encuentra rodeado de seis electrones.

También se presentan excepciones con los elementos del tercer periodo, debidas
al fenémeno contrario: el octeto expandido. Por ejemplo, la molécula SF; es:

v iF: .
F_I1_F:
“/Sp”
F F
DF:

donde el atomo de S (6e™ de valencia) se encuentra rodeado de 12 electrones.

A.7.- Representa mediante un diagrama de puntos las siguientes moléculas:
a) PCl,; b) CH,CH,; c) Cl,; d) CaCl,; e) SiO,.
Indica si alguna de las tres primeras tiene pares de electrones no enlazantes.

A.8.- Indicar el namero de pares de electrones enlazantes y no enlazantes en el
entorno del 4tomo central de las siguientes moléculas: H,O, PBr,, BCl,, CO,.

A.9.- Explicar, mediante diagramas de puntos o de Lewis, la formacion de las
siguientes moléculas: PH,; H,S; BaS; MgF,; CH,COCH,,.

. 3.2 Geometria de las moléculas |

Tal como acabamos de ver, la teoria de Lewis no indica nada acerca de la geometria
de las moléculas. ¢Por qué, por ejemplo, la molécula F, es lineal; H,O, angular; NH,,
piramidal; CH,, tetraédrica; etc.?

La forma .de una molécula es consecuencia de la distribucion espacial de sus
enlaces y de los dngulos de enlace, y estos, lo mismo que las longitudes de los enlaces,
se determinan experimentalmente. Es importante conocer la ggometria de las moléculas,
porque justifica algunas de las propiedades de las sustancias.

Hay un procedimiento sencillo que permite predecir la geometria si se conoce el
namero de electrones que rodean el 4tomo central. Es el modelo de las repulsiones entre
pares de electrones de la capa de valencia, conocido también por sus siglas, RPECV.

Este modelo, basado en simples ideas electrostéticas, supone que los distintos
pares de electrones de valencia que rodean el atomo central de una molécula, sean
enlazantes o no enlazantes, se repelen entre si, y adoptan la distribuciéon mas alejada
posible en el espacio.

Por ello, lo primero que debe hacerse es representar la molécula que se estudia
mediante una estructura de Lewis.

Al aplicar este método pueden presentarse dos situaciones, segtin que el atomo
central tenga o no pares de electrones no enlazantes.

53



Moléculas cuyo atomo central carece de pares de electrones no enlazantes

Si consideramos la molécula de metano (CH,), los 4 pares de electrones de valencia
que rodean el dtomo de C estaran distribuidos en los vértices de un tetraedro, formando
cuatro enlaces covalentes con los cuatro atomos de H en dichas posiciones. La molécula,
pues, tendra una geometria tetraédrica, tal y como se aprecia en la figura.

En la tabla 1 se muestran cinco posibles distribuciones de pares electrénicos alre-
dedor del atomo central. Como resultado de la repulsion mutua los pares electrénicos se
alejan lo maximo posible entre si.

Moléculas cuyo atomo central tiene uno o mas pares de electrones no enlazantes

Veamos ahora moléculas en las que el atomo central tiene algtn par, no enlazante,
como, por ejemplo las moléculas NH, y H,O.

En el NH,, de los cuatro pares de electrones que rodean tetraédricamente el N,
uno queda sin formar enlace, y los tres restantes forman los tres enlaces de la molécula,
que serd, pues, piramidal trigonal (es como si a la molécula CH, le faltara un H). Es
decir:

En el H,0O, el O deja dos de los cuatro pares sin formar enlace, y dedica los otros
a sus dos enlaces, resultando la molécula angular (es como si a la molécula CH, le
faltaran dos H). Es decir:

\\\ O\H
O\ S
¢ \ 104,5°
““\ // H
~H

En ambos casos, la desviacion del &ngulo teérico de los enlaces (109,5°) se explica
considerando que los pares de electrones no enlazantes estdn mas extendidos, y, por
tanto, repelen mas a los pares vecinos.

Asi, la molécula H,O, que tiene dos, cerrara por repulsién su d&ngulo més que la
de NH,, que sélo tiene uno (resultando 104,5° y 107,3° respectivamente).

En la tabla 2 se muestra la geometria de moléculas sencillas en las que el atomo
central tiene uno o mas pares de electrones libres o no enlazantes.
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Pasemos, por tltimo, a considerar las moléculas con dobles y triples enlaces. Para
ellas, este modelo supone que los 2 6 3 pares de electrones del enlace multiple apuntan
a la misma direccion; es decir, trata el enlace multiple como si fuera sencillo. Lo que
explica que una molécula como la de eteno (o etileno) sea plana (0. = 120° teérico), y la
de etino (o acetileno), lineal.

c=C H-C=C-H
En el caso de moléculas como las de CO, y SO,:

S
—_—_ 7, N
0=Cc=0 0 7 N 0
el C del CO, distribuye linealmente, 2 a 2, los cuatro pares de electrones, lo que explica
que lamolécula sea lineal en cambio, el S del SO, distribuye el par no enlazante y los dos

pares de cada enlace en los vértices de un tridangulo, dando una molécula angular.

A.10.- Deduce la geometria de las siguientes especies por el método RPECV:
a) Elion H,0*.

b) La molécula de N,.

¢) La molécula de sulfuro de hidrégeno.

A.11.- Deduce la geometria de las siguientes moléculas por el método RPECV:
HCN, AsCl,, SiH,

. 3.3 Teoria del enlace de valencia |

La mecanica cuantica proporciona una explicacién més completa del enlace qui-
mico que la teoria de Lewis, justificando el papel del par de electrones en la constitucién
de los enlaces y, al mismo tiempo, describiendo la geometria de las moléculas formadas.
Vamos a exponer aqui la teoria del enlace de valencia.

Consideremos la formacién de la molécula de hidrégeno, H,. Cuando dos 4tomos
de hidrégeno (H) se aproximan, sus ntcleos atraen cada vez mas las nubes electronicas
del otro 4tomo. Llega un momento que las nubes se recubren parcialmente, el enlace se
forma como consecuencia del solapamiento de los orbitales atémicos 1s de los dos ato-
mos de hidrégeno. Para que el proceso sea favorable los orbitales atomicos que se solapan
espacialmente han de tener electrones desapareados y con espines opuestos.

Espin

@ — @

F Solapamiento Molécula de
H Ql hidrégeno (H,)
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El solapamiento supone que ambos orbitales comparten una
region comuin del espacio entre los dos nticleos, donde podriamos
decir que la probabilidad de encontrar los electrones es maxima.

Esta teoria supone que los electrones de la molécula ocupan
los orbitales atémicos de los atomos individuales.

Desde el punto de vista energético la energia de lamolécula es
menor que la de los dos dtomos por separado, produciéndose el
minimo de energia cuando la distancia entre los dos ntcleos es
precisamente la longitud de enlace de la molécula de hidrégeno (H,).

Tipos de enlace

Longitud
de enlace

Distancia entre
los dos ntcleos
de hidrégeno

El tipo de enlace que se forma por solapamiento de los orbitales atémicos depende

de qué orbitales solapen y en qué forma.

- Enlace de tipo sigma (G), se produce por solapamiento de dos orbitales atémicos
siguiendo la linea que une los ntcleos. Los orbitales atémicos solapan frontalmente.

pX

Enlace o (s —s) Enlace o (s — p)

Enlace 6 (p —p)

- Enlace de tipo pi (n), se produce cuando los orbitales atémicos tipo p solapan

lateralmente.

p. P. 12

Enlace 7 (p — p)

Enlace 7 (p — p)

p.

En general, los enlaces sencillos son de tipo sigma (6); en los enlaces dobles hay

uno sigma (o) y otro pi (n); y en los triples, uno sigma (c) y dos pi (n).

Otra idea que conviene subrayar es que, para formar un enlace covalente, cada
uno de los atomos debe poseer un orbital con un electrén desapareado, porque, como se
solapan, en la zona comtin no puede haber més de dos electrones (principio de exclu-

sion de Pauli).

La formaci6n del enlace covalente supone el apareamiento de ese par de electro-

nes, que por ello han de tener, uno y otro, espines contrarios.

Veamos ahora algunos ejemplos de formacién de enlaces mediante esta teoria:
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a) Molécula Cl,

El cloro (1s? 2s? 2p% 3s? 3p°) tiene 1e~ desapareado en un orbital p, de forma que un
acercamiento frontal de dos atomos producira un solapamiento de dichos orbitales lo

que da lugar a un enlace simple de tipo c.

Formacién segun la TEV de la molécula de Cl,

b) Molécula O,

El oxigeno (1s% 2s? 2p?) tiene 2e¢~ desapareados en dos orbitales
p, de manera que un acercamiento de dos dtomos conducird a un
solapamiento frontal, formandose un enlace G, y a uno lateral forman-
dose un enlace 1. El conjunto de estos dos enlaces es un enlace doble
(su longitud es menor que la del enlace simple y, aunque su energia es
mayor, no llega a ser el doble de la de uno simple).

c) Molécula N,

El nitrégeno (1s? 2s? 2p?) tiene 3e~ desapareados en los tres
orbitales p, por lo que un acercamiento de dos atomos provoca un
solapamiento frontal formandose un enlace G, y dos laterales formén-
dose dos enlaces 7. El conjunto de los tres enlaces es un enlace triple
(sulongitud es menor que la de uno doble y su energia no llega a ser el
triple de la de uno simple).

Valencia quimica y promocion

La valencia de un elemento quimico es la capacidad que tienen
sus 4tomos para enlazarse con otros. Se han propuesto dos tipos de
valencia:

- Valencia iénica o electrovalencia. Se llama electrovalencia de
un elemento a la carga que portan sus iones, es decir, al nimero de
electrones que ganan o pierden cuando forman sus iones. Tiene signo.

Ejemplos: Na*, Fe?*, S,

Formacién segun la TEV de la molécula de N,

- Valencia covalente o covalencia. Indica cuéntos pares de electrones comparte un
atomo cuando forma enlace covalente. Coincide con el nimero de electrones desapareados

que tiene el atomo antes de enlazarse. No tiene signo.

2

s 2p.2p°,2p,

Ejemplos:

F (Z = 9): 1s% 282 2p°

Covalencia 1
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O (Z = 8): 1s? 252 2p* 2 2w, Covalencia 2
o
N (Z = 7): 1s? 252 2p3 Covalencia 3

25" 2p\2p'2p,

Algunos elementos presentan varias covalencias, por ejemplo: G, N, O, S, etc. La
teoria del enlace de valencia resuelve esta situaciéon con el concepto de promocion.

Un atomo podra promocionar electrones a un nivel de energia superior si la
energia necesaria que debe adquirir no es muy elevada y la «devuelve» cuando se forman
los enlaces.

La promocion sélo es posible a orbitales energéticamente proximos (de la misma
capa o nivel de energia). Asi el azufre, y otros elementos del tercer periodo y siguientes,
poseen atomos que disponen de orbitales d para promocionar electrones, por lo que
puede mostrar varias covalencias: S (Z = 16): 1s? 2s% 2p5 3s% 3p*.

H\M\H

Cov. 2

_

! | \Bd\ . 1t \Sd\ L
3s 3s

_

g Pt
! | \3d\ 1 peomocion ! | \Sd\ L)
3s

3s

A.12.- a) Describir la configuracion electrénica de los 4tomos de cloro (Z = 17) y
de fésforo (Z = 15) y deducir de ahi'su electrovalencia y su covalencia.

b) De los siguientes compuestos: NCl, y PCL;, uno de ellos no puede existir.
¢Cuél es y por qué?

. 3.4 Hibridacion de orbitales |

La Teoria del Enlace de Valencia completa su descripcion del enlace covalente
justificando la geometria de las moléculas. Para ello recurre al concepto de hibridacion
de orbitales.

La teoria de hibridacion de funciones orbitales atémicas fue propuesta en 1931
por Linus Pauling (1901-1994) como una modificacion de la Teoria de Enlaces de Valen-
cia, a fin de hacer frente a las discrepancias halladas en el calculo tedrico de los pardmetros
moleculares al aplicar dicho modelo, respecto de aquellos valores experimentalmente
obtenidos para ellos en bastantes compuestos.

Una de las moléculas més sencillas que manifiesta estas discrepancias es la de
metano (CH,). La configuracién de la capa de valencia del carbono en su estado funda-
mental es 2s% 2p?, por lo que s6lo deberia formar dos enlaces covalentes, pues tiene dos
electrones desapareados. Sin embargo, la experiencia quimica nos indica que el carbono,
en esta molécula, forma cuatro enlaces covalentes iguales y orientados simétricamente
con angulos HCH de 109,5° (forma tetraédrica). Incluso suponiendo que los electrones
se dispusieran lo méas desapareados posible (configuracion 2s* 2p?), los enlaces que se
formarian por solapamiento con el orbital 1s del hidrégeno en ningtin caso serian com-
pletamente idénticos ni podriamos justificar la geometria espacial de la molécula.
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Hibridacion sp?

Para explicar los enlaces en la molécula de metano la TEV utiliza el concepto de
hibridacién de orbitales, de la siguiente forma:

El 4tomo de carbono en su estado fundamental tiene una estructura electrénica:
C (Z = 6): 1s% 2s% 2p?

Si se produce la promocién de 1 electrén:

Promocién
il dete |
2s 2p 2s 2p
, , o P
Asi queda el &tomo de carbono excitado, C":
28 2p

Si combinamos los orbitales atdmicos, obtenemos el carbono hibridado:

I
sp

La explicacion dada por Pauling consiste en admitir la formacién de cuatro orbitales
atomicos hibridos equivalentes a partir de la combinacién lineal del orbital atémico 2sy
de los tres orbitales atémicos 2p del carbono, que serian por tanto del tipo llamado sp?,
conteniendo cada uno 1 electron desapareado, segiin la regla de Hund. En este tipo de
hibridacién los orbitales forman dngulos de 109,5° y estan dirigidos hacia los vértices de
un tetraedro regular. Al solaparse frontalmente con los correspondientes orbitales 1s de
los hidrégenos, se obtienen cuatro enlaces 6 equivalentes orientados segtin se observa
enla figura.

Esta teoria explica no s6lo cémo se forman los enlaces, sino que prevé ademas la
estructura espacial que presentaran las moléculas. Por ello es extremadamente ttil, aun-
que inicialmente fue objeto de controversia. Bdsicamente consiste en un desarrollo mate-

matico que indica que los orbitales que se solaparan seran una mezcla (o hibrido) de las Disposicién espacial de los
funciones orbitales atémicas. orbitales hibridos en el metano

Los orbitales hibridos obtenidos seran tantos como orbitales atémicos interven-
gan en el proceso. Su contenido energético, forma y orientaciéon depende de la cantidad
y tipo de orbitales atomicos puros que formen cada hibrido.

EJEMPLO 2
Utilizando la teoria de hibridacion de orbitales, explica las estructuras y geometrias de las moléculas de amoniacoy
agua.
La estructura de la molécula de amoniaco es:
H:N:H
H
La geometria de la molécula de amoniaco viene determinada por la configuracién del 4tomo de nitrégeno:
N (Z = 7): 1s? 252 2p®

28 2p
Si combinamos los orbitales atémicos, obtenemos el nitrégeno hibridado:
sp’
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Por tanto, puede suponerse que el &tomo de nitrégeno adquiere una hibridacién sp?, utilizando tres de los orbitales
hibridos para formar enlaces con los dtomos de hidrégeno y dejando el cuarto orbital hibrido para albergar el par de
electrones no enlazante.

Puesto que los cuatro orbitales hibridos sp® se disponen tetraédricamente, la molécula presenta geometria piramidal
trigonal.

La estructura de la molécula de agua es:

H:O:H
La geometria de la molécula de agua viene determinada por la configuracién del dtomo de oxigeno:
O (Z = 8): 1s? 252 2p*

28 2p

Si combinamos los orbitales atémicos, obtenemos el oxigeno hibridado:

sp’

Por tanto, puede suponerse que el atomo de oxigeno adquiere una hibridacién
sp3, utilizando dos de los orbitales hibridos para formar enlaces con los dtomos de
hidrégeno y dos orbitales hibridos para albergar dos pares de electrones no enlazantes.

Puesto que los cuatro orbitales hibridos sp® se disponen tetraédricamente, la molé-

cula presenta geometria angular, con angulos teéricos de 109,5°.

Hibridacion sp?

A continuacion se analizard la molécula de BH, (trihidruro de boro) sabiendo, con
base en el modelo RPECV, que tiene una geometria triangular plana.

El 4tomo de boro en su estado fundamental tiene una estructura electronica:
B (Z = 5): 1s? 252 2p!

Si se produce la promocién de 1 electrén:

Promocién
! dete i
2s 2p 2p

2s
Asi queda el 4tomo de boro excitado, B: .

Mezclando el orbital 2s con los dos orbitales 2p se generan tres orbitales hibridos
sp?, quedando un orbital 2p «vacio»:
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L]
sp’ 2p,

Estos tres orbitales sp? estan en el mismo plano, y el 4ngulo entre cualquier par de
ellos es de 120°. Cada uno de los enlaces BH se forma por el solapamiento de un orbital
hibrido sp? del boro con el orbital 1s del hidrégeno. La molécula de BH, es plana,con
todos los angulos HBH iguales a 120°. Este resultado concuerda con los datos experimen-
tales y también con las predicciones del modelo de RPECV.

Hibridacion sp

El modelo RPECV predice que el hidruro de berilio (BeH,) es una molécula lineal.
El 4tomo de berilio en su estado fundamental tiene una estructura electréonica:

Be (Z = 4): 1s% 2s?

Si se produce la promocién de 1 electron de un orbital 2s a un orbital 2p:

Promocién
dete NN
2s 2p 2s 2p

Asi queda el 4&tomo de berilio excitado, Be:

T
2s 2p

Mezclando el orbital 2s con uno de los orbitales 2p se generan dos orbitales hibridos
sp, quedando dos orbitales 2p «vacios»:

sp 2p
Estos dos orbitales hibridos se encuentran en la misma linea, el eje x, por lo que el
angulo entre ellos es de 180°. Entonces, cada uno de los enlaces BeH estéa formado por el

solapamiento de un orbital hibrido sp del Be con un orbital 1s del H y la molécula de
BeH, resultante tiene una geometria lineal.

(&) (&)

<D
N

180°
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Hibridacion de orbitales s,p y d

Como se ha visto, la hibridacién explica con claridad los enlaces que involucran
orbitales s y p. Sin embargo, para los elementos del tercer periodo en adelante, no siem-
pre se puede explicar la geometria molecular suponiendo sé6lo la hibridacién de los
orbitales s y p. Para comprender la formacién de moléculas con geometria de bipiramide
triangular y octaédrica, por ejemplo, se deben incluir los orbitales d en el concepto de
hibridacién.

Considérese la molécula de PCl; como ejemplo. El modelo RPECV predice que
esta molécula tiene una geometria de bipiramide triangular, que es también la distribu-
cién de los cinco pares electrénicos.

El 4tomo de fosforo en su estado fundamental tiene una estructura electrénica:
P (Z = 15): 1s? 2s% 2pb 352 3p®

Si se produce la promocién de 1 electron de un orbital 3s a un orbital 3d:

M) (] (11T wis ] FTEIE] ] 1T

Asi queda el 4tomo de f6sforo excitado, P*:
t Ll
3s 3p 3d

Al mezclar el orbital 3s, los tres orbitales 3p y un orbital 3d, se generan cinco
orbitales hibridos sp®d, quedando cuatro orbitales 3d «vacios»:

At Ll

sp’d 3d

Estos orbitales hibridos se solapan con los orbitales 3p del Cl para formar cinco
enlaces covalentes P-Cl. Debido a que no hay pares libres sobre el atomo de P, la geometria
del PCI es de bipiramide triangular.
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Enlaces multiples

El concepto de hibridaciéon también es ttil para moléculas con dobles y triples
enlaces.

Consideremos ahora la molécula de eteno (o etileno), H,C=CH,. Como su geome-
tria es plana, ello sugiere la formacion de orbitales hibridos sp?, tal y como muestra
siempre el carbono en los dobles enlaces.

Tendremos:

C (Z = 6): 1s% 252 2p?

Promociéon
il dote |
2s 2p 28 2p
Asi queda el &tomo de carbono excitado, C":

El orbital 2s sélo se mezcla con dos orbitales 2p para formar tres orbitales hibridos
sp? equivalentes, quedando un electrén en el orbital 2p, que no participa en la hibrida-

sp’ 2p,

Los dos C de la molécula H,C=CH, adoptan esta hibridacién sp?. Se unen entonces
entre si por un enlace o (sp? + sp?) yun enlace &t (p + p). Con los H el enlace es & (sp? + s).

La molécula de etino (o acetileno), HC=CH, al ser lineal, sugiere una hibridacién
sp, que es la que muestra siempre el carbono en los triples enlaces.
Tendremos:

C (Z = 6): 1s% 252 2p?

Promocion
Tt dete |
28 2p 28 2p
Asi queda el &tomo de carbono excitado, C": I.
S P

El orbital 2s s6lo se mezcla con un orbital 2p para formar dos orbitales hibridos sp
equivalentes, quedando un electrén en cada uno de los orbitales 2p (por ejemplo: 2p,y
2p,) que no participaron en la hibridacion:

Ht] [t

sp 2p
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Los dos C de la molécula HC=CH adoptan la hibridacién sp. El triple enlace queda
constituido por un enlace o (sp + sp) y dosenlacesn (p, + p,y p,+p).Los enlaces con
losHson o (sp + s).

A.13.- Utilizando la teoria de hibridacién de orbitales, explica las estructuras y
geometrias de las moléculas de etano y diéxido de carbono.

A.14.- Representar la molécula de dicloruro de azufre:
a) Mediante un diagrama de puntos.
b) A partir de la teoria del enlace de valencia. /Cual sera su geometria?

A.15.- Considerando los compuestos PCl, y PCIL;, indica:
a) ¢{Cual de ellos adopta hibridacién y de qué tipo?
b) La geometria de la molécula de PCl, por el método RPECV.

« 3.5 Polaridad de los enlaces |

Se acaban de considerar el enlace iénico y el covalente como dos tipos de enlace
diferente, cuando no opuestos. Pero, {son realmente tan distintos?

Ya hemos visto que el enlace covalente consiste en compartir un par de electrones,
situado preferentemente entre los dos nicleos. Este par de electrones, en el caso de
moléculas formadas por dos dtomos iguales (H,, Cl,, etc.), esta situado, en promedio, a
la mitad de la distancia entre los dos niicleos.

Pero, en los demas casos, que son la mayoria, tiende a distribuirse mas cerca del
ntcleo del atomo de mayor electronegatividad. Dicho en términos mecanocuénticos: la
nube electrénica serd mas densa del lado de ese atomo.

Se crea entonces un dipolo eléctrico, ya que las cargas negativas estan despla-
zadas hacia un lado de la molécula y su centro no coincide con el centro de las

cargas positivas.

o0 o0
Asi, la molécula HCl seré polar, puesto que el atomo de Cl, més electronegativo :Cl ¢ Cl:
que el de H, atrae més hacia si el par de electrones. Esta situacién se suele representar por: - -

S — 3(+)  8(-)
H—Cl oben H—CI 5(+)  8(-)
La flecha indica el desplazamiento del par de electrones, y los simbolos 6+ y H : é.l o
- indican que no se llega a alcanzar una carga electrénica entera + o —; es decir, no e

llegan a formarse iones.
Existe, pues, una gradacion entre un enlace covalente no polar (apolar) y un
enlace iénico. oo
Na® :Cl:
Muy exageradamente, podemos representar esta gradacion tal como se mues- a . i
tra en la figura.
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El enlace i6nico puede entonces considerarse como un caso Compuesto | Enlace

Tipo de enlace

Iénico

Caracter i6nico decreciente

Ligeramente idnico

limite de enlace covalente de polaridad méxima. A la inversa, como LF LF
. . i i~
el enlace i6nico se forma por el desplazamiento total del par de
electrones a uno de los 4tomos, cuando tiene lugar un desplaza- BeE Be_F
miento parcial podemos considerar el correspondiente enlace 2
covalente polar como de caracter parcialmente iénico. BF.
3

Cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividad entre
los elementos que forman el enlace, mayor sera la polaridad y, por CF, C-F
tanto, mayor el cardcter i6nico del enlace.

Para cuantificar la polaridad de un enlace se utiliza el mo- NFs N-F
mento dipolar, g, que es el producto de la carga parcial por la lon- OF O-F
gitud de enlace: g = q d. 2

F2

Polaridad de las moléculas

Conviene distinguir entre polaridad de un enlace y polaridad de una molécula.
Aunque lo habitual es que una molécula que tenga enlaces polares sea polar, hay molé-
culas que teniendo enlaces polares son apolares (BF,, CCl,, etc.).

Esto es posible porque, al ser moléculas simétricas, los

Covalente apolar

. . Compuesto | Geometriadela | Momento dipolar
dipolos de sus enlaces se anulan entre si (la suma de los vectores molécula
momento dipolar es cero); es decir, los centros de las cargas positi- )
i incid 1 unto de 1 lécul HF Lineal Polar
vas y negativas coinciden para el conjunto de la molécula. . e E
- Molécula de COZ : HBr Lineal Polar
3(-) 8(+) 8(-) HI Lineal Polar
Lineal o=c=o Xk =0 H, Lineal Apolar
Cl, Lineal Apolar
Es apolar porque los dos momentos se anulan por simetria. co Lineal Polar
- Molécula de BF, : co, Lineal Apolar
SO, Angular Polar
o 120° 50 H,0 Angular Polar
F /\ F 2
\SH)/ H,S Angular Polar
&—'B‘—) . o BF; Triangular plana Apolar
120° ‘ 1207 ol SO, Triangular plana Apolar
Triangular plana NH, Piramidal trigonal Polar
SE] PH, Piramidal trigonal Polar
) 1 divol 1 CH, Tetraédrica Apolar
Es apolar, ya que los momentos dipolares se anulan por simetria. & f
P ; yaq P p CH,CI Tetraédrica Polar
- Molécula de H,O : ccl, Tetraédrica Apolar

()
0 Ypu#0
Angular 2N )
H H

La molécula es polar. Los enlaces son polares y no se anulan por simetria.

- Molécula de NH, :
3(-)
3(+) 7 N‘\\BH)
) ) ) H — \ H YSpu#0
Piramidal trigonal
H
3(+)

La molécula es polar. Los enlaces son polares y no se anulan por simetria.

Para saber si una molécula es polar o apolar hay que representarla geométricamente,
ver qué atomos son més electronegativos y dibujar, para cada enlace, el vector momento
dipolar, que ira dirigido desde el &tomo con carga parcial positiva hacia el atomo con

Polaridad de algunas moléculas
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carga parcial negativa. Las distribuciones muy simétricas tales como la lineal, triangular
y tetraédrica suelen originar moléculas apolares.

A.16.- Representa las estructuras de Lewis, indicando la geometria molecular
(RPECV) y el momento dipolar (u =0 o i # 0) de las siguientes moléculas: SO,, CS, y
HCN.

A.17*.- a) Dibuja las estructuras de Lewis de las especies quimicas siguientes:
hidruro de berilio, tricloruro de boro, etileno, amoniaco y sulfuro de hidrégeno.
b) Justifica la geometria de estas sustancias e indica si hay alguna que sea polar.

A.18*.- Para las moléculas de fosfina y metano:
a) Indica razonadamente la geometria que presentan.
b) Justifica la polaridad de cada una de ellas.

A.19.- Si la molécula de BI, es apolar teniendo enlaces polares, ¢{cuél puede ser
su geometria?

\ 4 \ FUERZAS INTERMOLECULARES

Hemos visto que los &tomos pueden unirse entre si formando enlaces covalentes,
constituyendo moléculas. ¢ Y las moléculas estdn unidas entre si por alguna fuerza de
enlace? Es evidente que si, pues en caso contrario cada molécula seria independiente, es
decir, las sustancias serian gaseosas a cualquier temperatura. Las moléculas se unen
unas con otras mediante lo que se denomina fuerzas o enlaces intermoleculares. Las
fuerzas intermoleculares son mucho mas débiles que los enlaces entre los atomos
(covalente, iénico o metalico) denominadas fuerzas intramoleculares.

Fuerzas de Van der Waals

En general entre las moléculas existen las llamadas fuerzas de Van der Waals, més
o menos intensas segin los casos. Su origen es electrostético y se pueden entender en
funcién de la ley de Coulomb. A mayor momento dipolar mayor es la fuerza de atraccion.

Hay tres tipos de fuerzas de Van der Waals: de orientacién, de induccién y de
dispersion.
1.- Fuerzas de orientacién.

Son fuerzas de atraccion que actian entre moléculas polares, es decir, entre dipolos

permanentes.
G

2.- Fuerzas de induccion.

Van der Waals

Se producen entre un dipolo permanente y un dipolo inducido.

Si se coloca una molécula polar cerca de otra molécula no polar, la distrubucién
electrénica de la molécula no polar se distorsiona por la fuerza que ejerce la molécula
polar, lo que ocasiona un dipolo inducido en el que la separacién de las cargas positiva
y negativa de la molécula no polar se debe a la proximidad de una molécula polar.

F

Dipolo Molécula apolar Dipolo Dipolo inducido
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3.- Fuerzas de dispersion o de London.

Las fuerzas atractivas entre las moléculas también operan en el caso de moléculas
no polares y explican que gases monoatomicos (He, Ne, etc.) o moléculas diatémicas
apolares (N,, por ejemplo) se puedan licuar a temperaturas suficientemente bajas. Segtin
London, la naturaleza de estas fuerzas es debida a la existencia de momentos dipolares
instantaneos.

El movimiento de los electrones en un 4tomo o en una molécula puede provocar
que el centro de carga negativa de los electrones no coincida con el centro de carga
positiva del nticleo. La distribucion asimétrica de la carga genera un momento dipolar
instantdneo que cambia continuamente de magnitud y direccién con el movimiento de
los electrones. El dipolo fluctuante de una molécula afecta a las moléculas contiguas y se
forman asi dipolos inducidos.

La interaccién entre los extremos opuestos de los dipolos inducidos es la respon-
sable de las fuerzas de dispersién o de London.

Molécula apolar Molécula apolar Dipolo inducido

Las fuerzas de London son significativas cuando los dtomos o las moléculas estan
muy préximas unas de otras, ya que disminuyen muy rapidamente con la distancia.

La intensidad de las fuerzas de Van der Waals esté relacionada con la facilidad
para desplazar los electrones en una molécula (polarizabilidad) y aumenta con el tamafio
de los &tomos y de las moléculas.

Podemos destacar dos propiedades de las fuerzas de Van der Waals:
1.- En la mayoria de los casos son fuerzas muy débiles.

Si comparamos las energias de enlace de las fuerzas de Van der Waals con el
enlace de hidrégeno y con el enlace covalente:

Fuerzas de Van der Waals ............c.ccccvveeennnne. 0,1 - 35 kJ/mol
Enlace de hidrdgeno ........cccccovevvvnieeniennnnen, 10 - 40 kJ/mol
Enlace covalente ...........cccceevveeeviiieeeiineeesnnnn. 125 - 800 kJ/mol

Romper el enlace covalente supone que la sustancia participe en una reacciéon
quimica, la molécula se rompe y la sustancia se transforma en otra diferente. Vencer o
romper el enlace de Van der Waals es un proceso fisico, no hay cambio en la naturaleza
de las sustancias, s6lo separamos unas moléculas de otras. Esto ocurre, por ejemplo en
los cambios de estado: paso de s6lido a liquido o de liquido a gas, en los que se rompen
los enlaces entre las moléculas, pero las sustancia sigue siendo la misma y la energia que
se necesita es menor.

2.- Estas fuerzas aumentan con el volumen molecular, en realidad dependen del
tamano de las envolturas electrénicas, que aumentan con la masa molecular; ya que en
tales condiciones las capas electrénicas externas se deforman més facilmente y la molé-
cula es mas polarizable. Cuanto maés polarizable sea, mayor es la fuerza de Van der
Waals.

P. F. (°C) P. E. (°C) Estado (c.n.)
B —223 —-188 Gaseoso
Cl, -102,4 -34 Gaseoso
Br, -7,3 58,8 Liquido
L 113,5 184,5 Soélido

Dipolo inducido
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Enlace de hidrégeno

Cuando se comparan los puntos de ebullicién de los hidruros del grupo del
oxigeno se observa un valor excesivamente alto para el del agua, este comporta-
miento, que tambien se observa en el caso del NH, (grupo 15) y en el HF (grupo

y es debido a la existencia de enlaces de hidrégeno.

El enlace de hidrégeno se produce cuando un atomo de hidrégeno unido por
enlace covalente a un &tomo muy electronegativo interacciona con un par de electro-
nes no compartido de otro 4tomo también pequeno y electronegativo. Este tipo de

T (°C)

100
17), no puede justificarse con las interacciones debido a fuerzas de Van der Waals 50

enlace esta generalizado en sustancias que contienen enlaces N-H, O-H y F-H.

El enlace de hidrégeno es un enlace de naturaleza electrostatica de caracter direccional,
ya que se produce entre la parte positiva de una molécula y la parte negativa de otra.

La energia asociada a estas interacciones oscila entre 10 y 40 kJ/mol; es decir, son
mucho maés intensas que las fuerzas de Van der Waals, aunque menos que un enlace covalente.

La fortaleza del enlace viene determinada por dos factores: la electronegatividad
de los 4tomos que participan en el enlace, y el tamafio de los mismos.

» Cuanto mayor sea la diferencia de electronegatividad, mayores serdn las cargas
parciales sobre los atomos implicados en el enlace, y la interaccién serda mas intensa.

* Por otra parte, cuanto menor sea el tamano de los atomos, mayor sera la concen-
tracién de la carga y mas fuerte la interaccion.

Por ello, solamente elementos como el flior, el oxigeno y el nitrégeno (muy
electronegativos y con radios atémicos pequenos) forman enlaces de hidrégeno. Atomos
como el cloro o el azufre, con electronegatividades similares a la del nitr6geno, no for-
man enlaces de hidr6geno en compuestos como HCl y H,S.

A.20.- Elige, de cada uno de los siguientes pares de sustancias, la que tenga
mayor punto de ebullicién. Explica en cada caso la razén de la eleccion.
a) HF o HC1 b) Br, o0 ICI c) CH, o C,H, d) C,H, o CH,OH

A.21.- Desarrolla las férmulas de las siguientes moléculas: HF; CH,OH; HI; H,0O;
CH,F; H,SO,; NaF; Cl,0.

Indica, en cada caso, si se forman o no enlaces de hidrégeno (en caso
afirmativo,dibuja un esquema). Senala en cudl de ellas los enlaces de hidrégeno.
poseen la mayor fortaleza.

A.22.- Considerando los dos compuestos, PCl, y PCl;, indicar:
a) Qué tipo de sustancias son.
b) Cual de ellas tendra puntos de fusién y ebullicién mas elevados.

=50
H'ZO }'IZS H'zSe Hz'Te
H H
\ ..
$0 — H ==meeeees .0
H
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58 5y, H
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H H_, H
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\
H H H
G IG5 B CO)

\ 5 \ PROPIEDADES DE LAS SUSTANCIAS COVALENTES

Las sustancias covalentes no conducen la electricidad en ningtn estado de agre-
gacion, ya que los electrones compartidos estan localizados en el enlace y no tienen
posibilidad de desplazarse. Tampoco poseen iones, como las sustancias i6nicas. Por
ello, se les llama sustancias no electrélitos.

Entre las sustancias con enlaces covalentes podemos distinguir dos tipos, con
estructura y propiedades muy diferentes.
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a) Sustancias moleculares

Pertenecen a este grupo las sustancias constituidas por moléculas cuyos atomos
estan unidos por enlace covalente. Entre las moléculas existen fuerzas intermoleculares:
fuerzas de Van der Waals, en sustancias apolares (He, H,, CH,, etc.) y polares (HBr, SO,,
CICH,CH,, etcétera), y en algunas de estas tltimas, también, enlaces de hidrégeno (H,0,
HF, CH,CH,OH, etc.), tanto unas como otras son fuerzas débiles.

- Puntos de fusion y ebullicién

Para fundir o vaporizar una sustancia hay que separar las moléculas rompiendo
los enlaces intermoleculares (fuerzas de Van der Waals y/o puentes de hidrégeno) que
son débiles y, por tanto, los puntos de fusién y ebullicién son, en general, bajos; es
decir, en condiciones ordinarias, la mayoria de estas sustancias son gaseosas (He, H,,
CH,, etc.) o liquidas (H,O, CH,CH,OH, etc.). Pero, en otros casos, las fuerzas
intermoleculares son apreciables, y las sustancias son sélidas, como I, C,,H, (naftaleno),
alcanfor, etc.

- Propiedades mecanicas

Las propiedades mecéanicas varian en el mismo sentido con las fuerzas
intermoleculares. En estado s6lido son blandas casi todas.

- Solubilidad

En cuanto a la solubilidad, las no polares (o poco polares) son practicamente
insolubles en disolventes polares, como el agua, pero se disuelven bien en disolventes
no polares (o poco polares) como los disolventes organicos: éter, benceno, CCl,, etc. Las
sustancias polares son solubles en disolventes polares, como el agua, sobre todo, si
pueden formar puentes de hidrégeno con ella.

Esto se debe a que la disolucion no es posible mas que si las fuerzas de atraccion
que ejercen las moléculas del soluto entre si, y las moléculas del disolvente entre si,
pueden intercambiarse. Ello s6lo ocurre si dichas fuerzas son de la misma naturaleza y
parecida intensidad. En caso contrario, las moléculas de la sustancia y del disolvente
tienden a quedar en grupos distintos; es decir, no hay disolucion.

b) Sustancias con red covalente (o reticulares)

Son sustancias constituidas por dtomos unidos entre si por enlaces covalentes,
formando una red cristalina. No hay moléculas individuales, sino que todos los d&tomos
que la constituyen estan unidos entre si por enlaces covalentes. Ejemplos de estas sus-
tancias son: diamante, grafito, diéxido de silicio, etc.

- Puntos de fusion y ebullicién

Para fundir o vaporizar una sustancia reticular hay que separar los dtomos rom-
piendo enlaces covalentes, que son muy fuertes, por lo que los puntos de fusién y
ebullicién seran muy altos. Por lo que las sustancias con red covalente son generalmente
solidas a temperatura ambiente.

- Propiedades mecénicas

Referente a las propiedades mecénicas, los s6lidos con red covalente son duros,
ya que para separar los 4tomos de la red, es necesario romper enlaces covalentes, lo que
requiere una gran cantidad de energia.

o

@ g

Representacion de una sustancia
covalente molecular en estado ga-
seoso

Red covalente del diamante

Red covalente del grafito
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- Solubilidad

No son solubles en ningtan disolvente.

Suelen presentar estructuras con red covalente los elementos situados en la diago-
nal: B, C, Si, Ge, As, Sb, etc., de la tabla periédica.

A.23.- Ordenar razonadamente los sélidos siguientes en orden creciente de pun-
tos de fusién: SiO,; I; NaCl.

A.24.- Dadas las siguientes sustancias: H,, NaF, H,O, C (diamante), CaSO,,
a) Explica el tipo de enlace que presenta cada una.
b) El estado de agregacién que se esperaria para ellas en condiciones ordinarias.

\ 6 \ ENLACE METALICO

Los metales constituyen aproximadamente las tres cuartas partes de las sustancias
simples conocidas y tienen propiedades fisicas y quimicas caracteristicas que les dife-
rencian del resto. Con excepcién del mercurio, los metales son sélidos cristalinos a
temperatura ambiente; presentan un brillo caracteristico; son opacos, dictiles, maleables,
y buenos conductores del calor y de la electricidad. Estas propiedades de los metales
estén relacionadas con la estructura de los sélidos metélicos y con la naturaleza de los
enlaces entre los 4tomos.

Los metales presentan estructuras muy compactas que resultan del
empaquetamiento regular de los &tomos metélicos. En estas estructuras se consigue una
ocupaciéon del 74 % del volumen disponible y se alcanzan ntimeros de coordinacién
muy altos: 8 e incluso 12.

Los metales ocupan la parte izquierda y central de la tabla periédica y se caracte-
rizan por tener pocos electrones en su tltimo nivel de energia. En general, los metales
tienen bajas energias de ionizacién y forman iones positivos con facilidad; sin embargo,
su tendencia a formar iones negativos es muy limitada y no es 16gico esperar una estruc-
tura i6énica. Por otra parte, como los metales tienen pocos electrones de valencia tampoco
cabe esperar que formen enlaces covalentes localizados con sus 4tomos vecinos. Dadas
las caracteristicas electronicas que concurren en los metales, ni el modelo de enlace
iénico ni el covalente son adecuados para justificar sus propiedades.

. 6.1 Modelos del enlace metalico |

Para justificar las propiedades de los metales y sus estructuras se han propuesto
diversos modelos de enlace metalico, de los que estudiaremos dos: el modelo de nube
electrénica y el modelo de bandas.

Modelo de nube electronica

Si consideramos, por ejemplo, el caso del sodio (Na), en su red cristalina cada
atomo se encuentra rodeado de otros ocho, y como su configuracion externa es 3s', s6lo
podria formar enlace covalente con uno de ellos. Entonces, si cada dtomo ha de compar-
tir su electréon de valencia con todos sus vecinos, y viceversa, estos electrones 3s se
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deben mover libremente entre los &tomos de sodio.

Un modelo sencillo que explica la estructura metalica es el modelo de la nube
electrénica (o mar de electrones). Los electrones de valencia se encuentran deslocalizados;
es decir, se mueven libremente por todo el metal entre los iones positivos, formados al
desprenderse los electrones de dichos atomos. Es lo que se llama la nube electrénica de
un metal. Ella es la responsable de la unién, por atraccién eléctrica, de los iones positi-

vos de la red.

OO0 O

0606666

@ @ @ @ @ Modelo de nube electrénica

Este tipo de enlace se da exclusivamente en los elementos metalicos y sus aleacio-

nes, es decir, en elementos que retinen dos condiciones:

1. Baja energia de ionizacién, con lo cual ceden facilmente electrones (que cons-

tituyen la nube electrénica), formando al mismo tiempo iones positivos.

2. Orbitales de valencia vacios, que permiten a los electrones moverse con facilidad.

Modelo de bandas

La aplicacién de la mecanica cudntica al modelo de nube electrénica proporciono
un nuevo modelo, el modelo de bandas, que interpreta la conductividad eléctrica de los

metales de manera interesante.

Supongamos, por ejemplo, un cristal de magnesio que contiene un mol
de atomos, es decir N, atomos, o lo que es lo mismo 6,022 - 10** dtomos de
magnesio.

Siinteraccionan N, orbitales 3s, se producirdn N, orbitales moleculares.
Estos tienen valores de energia muy préximos y constituyen una banda de
energia, denominada banda de valencia. En el caso del magnesio, esta banda
estd llena, ya que el mol de 4tomos proporcioné 2-N, electrones de valencia,
todos los que puede admitir dicha banda.

Pero los 3 orbitales atémicos 3p, «vacios», también interaccionan y for-
man una banda de 3-N,, orbitales moleculares. Como los orbitales atémicos 3s
¥ 3p tienen energias préximas, las bandas formadas, que contienen 4N, orbitales
y s6lo 2:N, electrones, se superponen (ver figura).

Al aplicar un campo eléctrico, los electrones de la banda llena 3s saltan
a orbitales vacantes de la banda «vacia» 3p, que se constituye en banda con-
ductora.

Asi, segtin el grado de llenado de las bandas de valencia y su diferencia
energética, podemos encontrar tres situaciones: metales conductores, metales
semiconductores y aislantes.

- Metales conductores. Poseen bandas de valencia parcialmente llenas o
llenas superpuestas a bandas «vacias». En ambos casos se necesita muy poca
energia para que los electrones de orbitales llenos se exciten a orbitales «va-
cios» mas energéticos. Estos electrones pueden moverse por todo el metal
constuyendo la corriente eléctrica. Es el caso, por ejemplo, del magnesio

Banda de
conduccion

Energia ‘j:
Superposicion
de bandas

f

3s Banda de

valencia

Modelo de bandas
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- Metales semiconductores. Tienen bandas de valencia llenas que no se superpo-
nen a las bandas «vacias». Pero la diferencia energética es tan pequena que basta una
minima elevacion de la temperatura para excitar los electrones de mas energia a la banda
de conduccién «vacia». Asi sucede, por ejemplo, en el silicio y el germanio.

- Aislantes. La diferencia de energia entre las bandas de valencia llenas o parcial-
mente llenas y las «vacias» es grande, por lo que el paso de electrones de una a otra no es
posible.

« 6.2 Propiedades de las sutancias metalicas |

- Puntos de fusion y ebullicién

Tienen puntos de fusién moderados o altos. Esto es debido a que el enlace meta-
lico es muy fuerte y hay que comunicar mucha energia para separar los dtomos y pasar el
metal de s6lido a liquido y de liquido a gas.

En una misma familia, al aumentar el volumen, la union entre los cationes es mas
débil, por lo que disminuye su punto de fusion.

En un periodo corto, al aumentar el ntimero de electrones de valencia, los cationes
se encuentran mas fuertemente unidos por su tamano decreciente y por la mayor densi-
dad de la nube electronica. Debido a esto, aumentaran, en el mismo sentido los puntos
de fusion.

- Propiedades mecanicas
a) Dureza.

Varia igual que los puntos de fusién y ebullicién. Porque la dureza es la resisten-
cia a ser rayados y eso supone separar atomos al igual que en la fusién y en la ebullicién.

Elemento| P. Fusién (°C)
Li 179
Na 97,5
K 63,5
Rb 39
Cs 28,4
Elemento| P. Fusién (°C)
Na 97,5
Mg 654
Al 660
Si 1420

b) Ductilidad y maleabilidad.

La ductilidad es la propiedad de los metales que mide su capacidad para
formar hilos, mientras que la maleabilidad mide su capacidad para formar laminas.

Son dtctiles y maleables, pues su deformacién no implica ni rotura de enla-
ces ni mayor aproximacién de iones de igual carga.

Estas dos propiedades no implican rotura de enlaces, tnicamente distinta
disposicién de los cationes metalicos en la red cristalina.

Su variacion en la tabla periddica es el opuesto al de la dureza.

- Conductividad eléctrica y térmica

0000 e
©06066.
000666

— POOOOE®

00066
0006066

Los metales son buenos conductores de la corriente eléctrica, tanto en estado
sélido como cuando estdn fundidos, porque los electrones que forman la nube
electrénica pueden moverse facilmente.

Cuando se les somete a una diferencia de potencial, por ejemplo, se conecta a una
pila los electrones son atraidos por el polo positivo, mientras que los cationes ocupan
posiciones fijas en la red cristalina.

Cuando se calienta un metal, disminuye la conductividad eléctrica, pues el movi-
miento térmico de los iones positivos dificulta el desplazamiento de los electrones.

También presentan una alta conductividad térmica. Al aumentar la temperatura,
la vibracién de los cationes de la red cristalina aumenta y se puede transmitir facilmente,
esa vibracion, a través de la red cristalina.
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- El brillo metalico se explica por el hecho de que los electrones, al estar libres,
pueden absorber y emitir luz de todas las frecuencias.

A.25.- Razona qué tipo de sustancias son las siguientes: magnesio, sulfato de
litio y etano. Predice sus propiedades en cuanto a:

a) Estado de agregacién en, condiciones ordinarias.

b) Solubilidad en agua.

¢) Conductividad eléctrica.

A.26.- Entre las siguientes sustancias: a) Litio. b) Diamante. ¢)Bromuro de cesio.
d) Agua.

1) ({Cuadl de ellas esta formada por moléculas unidas por enlace de hidrégeno?

2) ¢{Cual de ellas es muy conductora en su estado natural?

3) ¢{Cuél de ellas presenta mayor punto de fusién?

4) {Cual de ellas es un aislante, pero conduce la corriente al disolverla en agua?

A.27.- Para las especies que a continuacién se senalan: sulfuro de hidrégeno,
nitrégeno molecular, mercurio, fluoruro de litio. Indica, razonando la respuesta:

a) Qué tipo de enlace sera el que existe entre sus dtomos.

b) Cual sera el estado de agregacién a 25 “C y 1 atm de presion.

c¢) Cuéles seran solubles en agua.

d) Cual sera la de menor punto de fusién y cual la de mayor.

A.28.- Clasificar cada uno de los s6lidos siguientes en su tipo correspondiente:
a) Amalgama de dentista (70 % de Hg 'y 30 % de Cu).

b) Bolas de naftalina (naftaleno, C, JH,).

¢) Carburo de volframio, WC.

d) Cloruro de rubidio, RbCI.

Asignar a cada uno de ellos la propiedad siguiente que les cuadre mas:

1) Duro como el diamante.

2) Blando como la cera.

3) Punto de fusién por encima de los 2000 K.

4) Conductividad eléctrica elevada.

5) Maleable.

6) Con brillo metélico.

7) Cristal que se quiebra facilmente al golpearlo.

8) Soluble en agua, dando una disoluciéon conductora.

9) Aislante que se convierte en conductor eléctrico al fundirse.
10) Con olor facilmente detectable.

A.29.- Identificar todos los tipos de enlace que se deben encontrar en un cristal
de sulfato de sodio.

A.30.- Describir algunos ensayos sencillos que se podrian hacer con un sélido
para averiguar si es molecular, de red covalente, iénico o metalico.
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ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1. (Cuél sera la electrovalencia de los siguientes elementos: Al, K, Br, Ne?

2*. Teniendo en cuenta la energia de red de los compuestos idnicos, contesta, razonadamente, a las siguientes
cuestiones:

a) (Cuadl de los siguientes compuestos tendrd mayor punto de fusién: NaF o KBr?

b) {Cual de los siguientes compuestos serda mas soluble en agua: MgO o CaS?

3. Calcula la energia de red o reticular del MgO si en la formacion a partir de sus elementos se desprenden 602 kJ/mol.
Datos:
E, (Mg) = 148 kJ/mol;
E +E* (Mg) = 1450 kJ/mol;
E; (0,) = 250 kJ/mol;
E "+ E_# (O) = - 844 kJ/mol.
Sol.: — 1481 kJ/mol.

4. Calcula la energia reticular del KCI sabiendo que en la formacién a partir de sus elementos se liberan 437 kJ/mol.
Datos:
E_ (K) = 89 kJ/mol;
E, (K) = 418 kJ/mol;
E,(CL,) = 244 kJ/mol;
E_; (Cl) = — 348 k]/mol.
Sol.: = 718 kJ/mol.

5. A partir de los datos que se dan a continuacion, calcula la afinidad electrénica del I (g) mediante el ciclo de Born-
Haber.

Datos: calor estandar de formacién del KI (s) = — 327 k] mol™; calor de sublimacién del K (s) = 90 kJ mol™; calor de
sublimacioén del I, (s) = 62 k] mol™; energia de disociacién del I,(g) =149k] mol; energia de ionizacién del K (g) =
418 k] mol™; energia reticular del KI (s) = — 633 k] mol™

E ;= - 308 kJ mol™

6. Dibuja la estructura de Lewis e indicar si las siguientes moléculas tendran o no enlaces multiples: HCN; CS,;
COZ; OFZ; HZCO

7.a) Escribe las estructuras de Lewis para cada uno de los siguientes iones o moléculas: CHIL,, PCL,, H,0" y C,H,.
b) Explica la geometria esperada para las moléculas de CHI, y de PCl,.

8. a) Representa las estructuras de Lewis de las moléculas siguientes: Diéxido de carbono. Triéxido de azufre.
Peréxido de hidrégeno.

b) Dibuja y justifica la geometria molecular de las cuatro sustancias anteriores de acuerdo con el modelo de repulsién
de los pares de electrones de la capa de valencia.

9. Para las siguientes moléculas en estado gaseoso: agua, dicloruro de berilio y tricloruro de boro, indica, razonadamente:
a) Numero de pares de electrones en el entorno del atomo central.

b) Numero de pares enlazantes y no enlazantes en cada caso.

¢) Geometria molecular.

10. Utilizando la teoria de hibridacion de orbitales, explica las estructuras y geometrias de las moléculas de etino,
aguay amoniaco.

11. Explica segtn la teoria del enlace de valencia la existencia de las moléculas de:
a) Nitrégeno.
b) Tricloruro de fésforo.
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12. (Tiene el SiH,F momento dipolar? Explicarlo.

13. Explica qué tipo de fuerzas de atracciéon o enlace quimico han de romperse al disolver yodo en alcohol para
preparar tintura de yodo.

14. El carburo de silicio (carborundo) se obtiene, junto a mondéxido de carbono, al calentar arena con carbén. Escribe
la ecuacion de la reaccion. éComo puede explicarse que sea una sustancia dura (se emplea como abrasivo) y de alto punto
de fusién, en funcién de su estructura?

15. Predecir el orden creciente de los puntos de fusion de las siguientes sustancias: 6xido de dicloro, cloro, cloruro
sddico y tetracloruro de carbono. Explicar la razén de dicha prediccion.

16. Di cuél(es) de estas propiedades sdlo se dan en un s6lido i6nico:

a) Temperatura de fusién baja.

b) Conducen la electricidad en estado sélido.

c¢) Se disuelven en agua y producen una disoluciéon que contiene principalmente moléculas.
d) Cuando se funden, conducen la electricidad.

17. Indica qué tipo de enlace predomina en las siguientes sustancias:
a) Yodo.

b) Bromuro de potasio.

c) Potasio.

d) Fosfuro de hidrégeno.

18*. Explica qué tipo de enlace quimico debe romperse o qué fuerzas de atraccién deben vencerse para:
a) Fundir cloruro de sodio.

b) Hervir agua.

c¢) Fundir hierro.

d) Evaporar nitrégeno liquido.
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LA CANTIDAD

EN QUIMICA




\ 1 \ COMPOSICION DE LA MATERIA

La composicién de la materia es muy variada. El siguiente esquema muestra una
clasificacion sencilla de los distintos tipos de materia segtin su composicion

MATERIA

Separacioén por
métodos fisicos TANCIA
MEZCLAS > SUS CIAS
PURAS
MEZCLAS MEZCLAS SUSTANCIAS SUSTANCIAS
HOMOGENEAS HETEROGENEAS SIMPLES COMPUESTO

Obtencién por
métodos quimicos

Sustancia pura

Tiene propiedades caracteristicas definidas. No puede separarse en dos o mas
sustancias mediante procedimientos fisicos tales como: destilacién, decantacion, filtra-
cioén, cristalizacién, calentamiento a sequedad, etc. Pueden ser simples o compuestos.
Ejemplos: helio (He), oxigeno (O,), agua (H,0), acido sulftrico (H,SO,), etc.

Estén formadas por una sola clase de moléculas.

Sustancia simple

Por tratarse de una sustancia, tiene propiedades caracteristicas definidas. No des-
aparece ni por calentamiento, ni por electrélisis, ni por ningtn otro procedimiento (fisi-
co o quimico), para dar lugar a la aparicién de otras sustacias mas simples. Ejemplos:
helio (He), oxigeno (O,), 0zono (O,), etc.

Estén constituidas por moléculas de una sola clase de atomos.

Sustancia compuesto

Por tratarse de una sustancia, tiene propiedades caracteristicas definidas. Puede
desaparecer por calentamiento o electrdlisis (métodos quimicos), dando lugar a la apari-
cién de otras sustancias. Ejemplos: agua (H,0), 4cido sulftrico (H,SO,), cloruro de
sodio (NaCl), etc.

Estan constituidas por moléculas o agrupaciones de varias clases de atomos.

Mezcla heterogénea
Esté formada por varias sustancias distribuidas de forma desigual. Las propieda-
des varian segtin la zona de la mezcla que se considere. Pueden separarse en sustancias
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diferentes por decantacion o filtracion. Ejemplos: aceite y agua, arena y agua, hierro y
azufre, etc.

Estén constituidas por, al menos, dos tipos de moléculas (o agrupaciones) diferentes.

Mezcla homogénea (disolucion)

Esté formada por varias sustancias distribuidas homogéneamente, de forma que
las propiedades son las mismas en todos los puntos de la mezcla. Pueden separarse en
sustancias diferentes por destilacién, cristalizacién o calentamiento a sequedad. Ejem-
plos: agua y sal, vino, acero, etc.

Estén constituidas por, al menos, dos tipos de moléculas (o agrupaciones) diferentes.

« 1.1 Simbolos y formulas |

Simbolos

Un elemento quimico es la clase de atomos que tienen el mismo ntimero atémico.
Para representar los distintos elementos se utilizan los simbolos quimicos. Asi, C es el
simbolo del elemento carbono (clase de atomos carbono); H es el simbolo del hidrégeno,
Fe el del hierro, etc.

Formulas

Para representar las sustancias se utilizan las férmulas, que expresan la composi-
cion cualitativa y cuantitativa que tiene la sustancia dada.

Formula Sustancia
He Helio
N, Nitrégeno
H,0 Agua
Na Sodio
HNO, [ Acido nitrico

A veces la formula coincide con el simbolo.

Cuando se trata de una especie i6nica o ion, la férmula lleva un superindice que
indica la carga eléctrica neta de dicho ion.

Férmula lon
K+ Cation potasio
Ca* | Cation calcio
NH,* Cation amonio
SO, | Anién sulfato
PO,> | Anién fosfato

En el caso de sustancias idnicas, no existen moléculas, sino iones; entonces no se

puede hablar de moléculas, por lo que la férmula de una sustancia iénica representa lo
que se llama agregado de iones de la sustancia. Por ejemplo, la férmula NaCl no repre-
senta a una molécula, sino a un agregado de iones Na* y Cl".

A.1.- Repaso de la formulacion inorgénica.
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Tipos de formulas

- Formula empirica: indica qué clase de dtomos constituyen una sustancia y en
qué proporcion aparecen dichos dtomos en la molécula o agregado de atomos o iones de
la sustancia. Es la férmula méas simplificada posible. Ejemplo:

C,Hg Etano
CH, Foérmula empirica del etano

Las férmulas de los compuestos i6nicos siempre son las mismas que sus férmulas
empiricas debido a que los compuestos iénicos no estdan formados por unidades
moleculares discretas. Por ejemplo, una muestra sélida de cloruro de sodio (NaCl) esta
formada por el mismo namero de iones Na* y CI-acomodados en una red tridimensional.
En este compuesto existe una relacion de cationes y aniones de 1:1, de forma que el
compuesto es eléctricamente neutro.

- Formula molecular: nos indica concretamente, qué clase de 4tomos y cuantos de
cada clase hay en una molécula o agregado de 4tomos de que se trate. Ejemplo:

C,Hy Formula molecular del etano

La férmula molecular es siempre un multiplo entero de la féormula empirica, por
lo que su masa molecular también lo sera.

C,H, =2 (CH,)
Por otra parte, para expresar el tipo de enlace y el orden en que se unen los atomos
de un compuesto, se emplea la férmula estructural.

Formula estructural: es aquella que informa, ademas de la clase y del namero de
atomos que hay en la molécula, de cémo se unen entre si, es decir, del tipo y nimero de
enlaces que hay entre los dtomos.

Estudiaremos dos tipos de formulas estructurales:

- Formula desarrollada: en la que se visualizan todos los enlaces. Por ejemplo:

Férmula estructural desarrollada

Propeno:  C,Hg Formula molecular
H H H
| | |
H-C-C=C
| |

H H

- Férmula semidesarrollada: sélo se visualizan algunos enlaces. Por ejemplo:

CH,—CH=CH, Férmulaestructural semidesarrollada

\ 2 \ CONCEPTO DE MOL
. 2.1 Masa atomica |

La masa de un 4tomo es demasiado pequefia para poder expresarla en las unida-
des de masa usuales, es decir, gramos o kilogramos; de ahi que se defina una unidad més
acorde a larealidad que estamos estudiando.

Por razones de precision, se toma como patrén de medida la masa del is6topo 12
del carbono, *2C, definiéndose como unidad de masa atémica (uma o u) la correspon-
diente a la doceava parte de la masa de un atomo de '2C.
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1 12
lu=—m(°C
D (0

Con una técnica que se denomina espectrometria de masas, se puede determinar
experimentalmente la masa de los distintos &tomos. En concreto, para un atomo de C se
obtiene el valor m (**C) = 1,9926 - 10722 g, lo que nos permite hallar la equivalencia entre
ambas unidades. Esta es:

10-23
Luz L ey = 1992610 g
12 12

1u=1,660510"2%g

Masa atomica

Se suelen usar dos formas de expresar la masa atémica:

- Masa atémica absoluta: A

Es la masa de un 4tomo en unidades de masa atémica (uma o u).
Masa atémica del oxigeno: Ay = 15,994 u

Masa atémica del hierro: A, = 55,85 u

- Masa atémica relativa: A

La masa atémica relativa indica el nimero de veces que la masa de un adtomo es
mayor que la unidad de masa atémica; y al ser un cociente de dos masas, no tiene
unidades.

Si:
m(Ca)

1 12
—m(°C
19 (0

=40, entonces: A (Ca)=40

Una ventaja de utilizar esta escala de medida es que las masas atémicas coinciden,
aproximadamente, con el nimero mésico del is6topo en cuestion, es decir, con su ni-
mero de nucleones (protones mas neutrones).

Como se aprecia en la tabla, muchos elementos se presentan en la naturaleza como
mezcla de sus isétopos, por lo que la masa atémica de un elemento es, en realidad, la
masa media ponderada de las masas isotépicas.

Isétopo | Masa atomica | Abundancia

Mg-24 23,985 78,7%
Mg-25 24,986 10,2%
Mg-26 25,986 1,1%

Asi, para el magnesio, segtin los datos de la tabla, su masa relativa sera:

_(23,987-78,7) + (24,986 +10,2) + (25,986 - 11,1)
100

Masa atomica del Mg 24,31

A.2.-El cloro tiene dos is6topos, el Cl-35 y el C1-37, cuyas masas atémicas son,
respectivamente, 34,9788 y 36,9777. Siendo sus abundancias relativas 75,59 % y
24,41%, calcula la masa atémica del cloro.

Ay = 35,4671
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Masa molecular

La masa molecular se obtiene sumando las masas atémicas de los 4tomos que
forman la molécula o agrupacién de atomos o iones.

Por ejemplo, el diéxido de carbono presenta la férmula molecular CO,. Teniendo
en cuenta que las masas atomicas relativas de C y O son, respectivamente, 12,01 y 16,00,
su masa molecular relativa sera:

Mm = 12,01 + 2 x 16,00 = 44,01

Pero numerosas sustancias, como es el caso de los compuestos iénicos, no estan
formadas por moléculas, por lo que no es posible hablar de masa molecular.

En este caso, es mas correcto hablar de masa férmula, que es simplemente la
suma de las masas de los atomos que aparecen en la unidad férmula (o férmula empi-
rica).

Tomando como ejemplo el cloruro de magnesio, cuya unidad férmula es MgCl,, al
ser las masas atémicas relativas de Mg y Cl, 24,31 y 35,45, respectivamente, su masa
férmula relativa, que representaremos también por Mm, seré:

Mm = 24,31 + (2 x 35,45) = 95,21

\ 2.2 El mol |

En el laboratorio se trabaja con muestras macroscépicas que contienen una gran
cantidad de atomos. Si utilizasemos la unidad de masa atomica, los ntimeros resultantes
serian muy grandes. Ademas, el instrumento de medida que utilizamos para medir ma-
sas, la balanza, expresa los resultados en gramos y no en unidades de masa atémica.

En consecuencia, es conveniente contar con una unidad especial para describir
una gran cantidad de 4tomos. La idea de una unidad para describir un ntimero particu-
lar de objetos no es nueva. Por ejemplo, el par (dos cosas) y la docena (12 cosas) son
unidades de uso comun. Los quimicos miden los 4tomos y las moléculas en moles.

El mol es la unidad de cantidad de sustancia en el sistema SI.

Elmol es la cantidad de sustancia de un sistema que contiene tantas
entidades elementales (atomos, moléculas u otras particulas) como atomos hay
exactamente en 12 gramos (o 0,012 kilogramos) del is6topo de carbono-12.

El ntimero real de atomos en 12 g de carbono-12 se determina experimentalmente.
El valor aceptado en la actualidad es 1 mol = 6,022 - 10%® particulas.

Este ntimero se denomina constante de Avogadro, N,, en honor del cientifico
italiano Amedeo Avogadro.

La constante de Avogadro, N, es igual a 6,022-102%

Usando la constante de Avogadro podemos definir el mol de otra forma mas sen-
cilla:

El mol es la cantidad de sustancia que hay en un nimero de Avogadro
de las particulas que estemos considerando.

Cuando se utiliza el mol, las entidades elementales deben especificarse
y pueden ser atomos, moléculas, iones, electrones, otras particulas o gru-
pos especificos de otras particulas.
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Aligual que una docena de naranjas contiene doce naranjas, 1 mol de &tomos de
hidrégeno contiene 6,022 - 1023 dtomos de H.

Masa molar

¢Por qué la constante de Avogadro es un niimero tan raro? Los cientificos pusie-
ron como condicién a la hora de definir el mol que la masa de sustancia que hubiese en
un mol de esa sustancia fuese un ntiimero de gramos igual a su masa atémica o molecular
relativa. Establecida esa condicién sabian que en todos los moles habria el mismo ntime-
ro de particulas, pero no sabian cuél era ese nimero.

La constante de Avogadro se determiné experimentalmente de tal manera que la
masa de ese numero de atomos o de moléculas de una sustancia coincidiese con un
numero de gramos igual a la masa atémica o molecular relativa de esa sustancia.

De acuerdo con lo que hemos descrito podemos decir:
* La masa de 1 mol de atomos de hidrégenoes 1 g.

* La masa de 1 mol de moléculas de dihidrégeno es 2 g.
* La masa de 1 mol de atomos de magnesio es 24,31 g.
* La masa de 1 mol de unidades férmula de cloruro de sodio es 58,5 g.

* La masa de 1 mol de unidades férmula de 6xido de aluminio es 102 g.

En la fotografia se muestra 1 mol de varias sustancias comunes.

Asi, si la masa de 1 mol de carbono
(A =12 u) debe ser 12 g, la constan-
te de Avogadro se puede obtener a
partir de:

M = N, - A 1,6605 - 1072

_ Mg
© A.-1,6605 - 102
_ 12 g/mol
4" 12 u/étomo - 1,6605 - 10 g/u
N, = 6,022 - 10°*4tomos/mol

Ny

1 mol de atomos de hierro, 1 mol de unidades férmula de cloruro de sodio, 1 mol de moléculas de agua y 1 mol de atomos de azufre

Llamamos masa molar, M, de una sustancia a la masa de un mol de dicha sus-
tancia, Su unidad en el SI es el kilogramo/mol, aunque frecuentemente se expresa en
gramos/mol.

Obsérvese que la masa molar (en gramos) de una sustancia o especie quimica
viene expresada por un namero que coincide con el de la masa (en unidades de masa
atomica) de una sola de sus unidades elementales (4tomos, moléculas, etc.).

Masa de 1 mol de unidades
Especie quimica Unidad elemental Masa unidad elemental (u) elementales (g)
Fe Atomo: Fe 55,9 55,9
Co, Molécula: CO, 44,0 44,0
NaCl Unidad férmula: NaCl 58,5 58,5
NO,~ lon: NO,~ 62,0 62,0
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En el caso de las sustancias simples: O, , N, , P,, etc., es necesario especificar si el
mol se refiere a &tomos o a moléculas.

Relacion entre la cantidad de sustancia, n, la masa molar, M, y la masa de una
sustancia o especie quimica, m:

m(g)
M (g/mol)

EJEMPLO 1

Una muestra de 10 g contiene un 55% de sulfato de cobre (Il) y el resto, de fosfato de cobre (II). Calcula:

a) La cantidad de sustancia de cada una de las sales presentes y de cada uno de los iones que forman esas sales.
b) El nimero de atomos de oxigeno y de fésforo presentes en la muestra.

Datos: Masa atomicas: S = 32, O = 16, Cu = 63,5, P = 31.

a) La muestra estad formada en masa por: 10 (55/100) = 5,5 g de CuSO, y 10 - 5,5 = 4,5 g de Cu,(PO,),.

Las masas molares son: 159,5 g/mol y 380,5 g/mol para cada una, respectivamente. Las cantidades de sustancia
seran:

n=5,5/159,5 = 3,4 - 1072 mol de unidades férmula de CuSO,
n=4,5/380,5=1,2 - 1072 mol de unidades férmula de Cu,(PO,),

A partir de las férmulas vemos que 1 mol de sulfato de cobre (II) contiene 1 mol de iones sulfato, SO,* y 1 mol de iones
cobre (II), Cu**; y que 1 mol de fosfato de cobre (II) esta constituido por 2 mol de iones fosfato, PO,*"y tres mol de iones
cobre (II), Cu?*. Luego, en la muestra habra:

n=1-34-102 = 3,4-10% mol de iones SO,*
n=2-12-10° = 2,4- 107 mol de iones PO ,*
n=1-3,4-102+3-1,2-102% = 7 - 102 mol de iones Cu?*

b) Cada unidad férmula de CuSO, contiene 4 4&tomos de O; y en el Cu,(PO,), hay 8 4tomos de O y 2 dtomos de P. Por
tanto, el niimero de 4tomos sera:

N=1,2-102%-6,022 - 10%® -2 = 1,45 - 10%2 4tomos de P
N=23,4-102%-6,022-10* -4 + 1,2-102-6,022 - 1023 -8 = 1,4 - 1023 4tomos de O

A.3*.- a) {Cual es la masa, expresada en gramos, de un dtomo de sodio?

b) ¢{Cuantos d4tomos de aluminio hay en 0,5 g de aluminio?

¢) ¢{Cuantas moléculas hay en una muestra que contiene 0,5 g de tetracloruro de
carbono?

A.4*.-En 0,5 mol de diéxido de carbono, calcula:
a) El numero de moléculas de diéxido de carbono.
b) La masa de esta sustancia.
¢) El nimero total de atomos.

A.5*.- La estricnina es un potente veneno que se ha usado como raticida. Su
férmula es C,,H,,N,O,. Para 1 mg de estricnina, calcula:

a) La cantidad de sustancia de 4tomos de carbono.

b) El ntimero de moléculas de estricnina.

c¢) El nimero de atomos de nitrégeno.
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\ 3 \ LEYES DE LOS GASES

La teoria cinético-molecular describe los gases como sustancias compuestas de
moléculas muy separadas entre si y en continuo movimiento. Dicha teoria ayuda a en-
tender mejor la relacién existente entre la presion, el volumen, la temperatura y la canti-
dad de un gas. Estas magnitudes permiten estudiar el comportamiento de un gas a través
de una serie de leyes, que vamos a ver a continuacion.

Ley de Boyle

Hacia mediados del siglo XVII, R. Boyle, estudiando la relacién entre la presiéon
ejercida por un gas y el volumen que este ocupa encontré que:

Manteniendo constante la temperatura, el volumen ocupado por una
cantidad fija de gas es inversamente proporcional a la presién del gas.

Es decir: Vo< 1/p. Si escribimos la presion y el volumen en el mismo lado de la
ecuacion, la ley de Boyle se puede escribir asi:

pV =cte (Tyn constantes)

Ley de Charles-Gay Lussac

La temperatura también afecta al volumen de los gases. Los cientificos franceses J.
Charles y J. Gay Lussac en el siglo XIX, estudiaron la dependencia del volumen de un
gas respecto a la temperatura, a presion constante, encontrando, en todos los caoso, una
relacién lineal que puede expresarse asi:

V=V,a+——
273 &

V(L)

Sirepresentas los valores de Vy t se obtiene la gréfica de una

recta que extrapolada predice que a—273,15 °C el volumen del gas
serfa cero. A ese valor de la temperatura se le llamé cero absoluto, 3
indicando con ello que no se podia sobrepasar. ’

El fisico inglés Lord Kelvin (1824-1907) propuso una nueva
escala de temperaturas cuyo origen fuese el cero absoluto y que fue

llamada escala absoluta de temperaturas. En esta escala, la unidad ' e T e
de temperatura se denomina kelvin. La relacion entre esta escala y la A{o 200 -100 0 100 200 300
Celsius es: T=t+ 273 1(°C)

Trepresenta la temperatura en la escala absoluta y ¢ en la esca-
la Celsius.

Laley de Charles-Gay Lussac establece:

A presion constante, el volumen de una cantidad fija de gas es pro-
porcional a su temperatura absoluta.

Es decir: Vo< T. Si escribimos el volumen y la temperatura en el mismo lado de la
ecuacion, la ley de Charles-Gay Lussac se puede escribir asi:

Vv
T cte (P y n constantes)
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Conviene hacer notar que, en la formulacién de esta ley, la temperatura es la
temperatura absoluta (expresada en K, kelvin).

Ley de Avogadro

En 1811 el cientifico italiano A. Avogadro complemento los trabajos de Boyle,
Charles y Gay Lussac, relacionando el volumen de una muestra de gas con el nimero de
moléculas que contiene. Avogadro establecié que:

A igualdad de presion y temperatura, volimenes iguales de dos
gases diferentes contienen el mismo niimero de moléculas.

Ahora es: Vo< n, y si escribimos el volumen y la cantidad de sustancia (propor-
cional al nimero de moléculas) en el mismo lado de la ecuacién, la ley de Avogadro
puede escribirse asi:

- =cte  (Py T constantes)

« 3.1 Gases ideales |

Las leyes anteriormente estudiadas s6lo son rigurosamente vélidas para gases que
se comportan de forma ideal. Sin embargo, en la mayoria de los casos, los gases no presen-
tan dicho comportamiento y las leyes que los describen son bastante mas complejas.

Podemos considerar que las desviaciones de la «idealidad» derivan de las
interacciones entre las moléculas del gas. Si estas interacciones son muy intensas, las
moléculas del gas pueden unirse, dando un sistema mas condensado; es decir, més
proximo al estado liquido que al gaseoso.

Los hechos experimentales concuerdan con esta idea, y muestran que, a ‘bajas
presiones y temperaturas moderadas, cualquier gas se comporta como un gas ideal.
Por el contrario, a altas presiones y bajas temperaturas, el gas se aleja de la idealidad.

Por tltimo, una aproximacién adicional es suponer que el volumen ocupado por
las moléculas del gas es despreciable frente al volumen del recipiente que las contiene.
Asi, podemos descartar, de nuevo, las interacciones entre las moléculas del gas.

Ecuacion de estado de los gases ideales

Resumiendo las leyes de los gases que se han analizado hasta el momento:

Ley de Boyle: pV =cte (Tyn constantes)
|4

Ley de Charles-Gay Lussac: T cte (P y n constantes)
|4

Ley de Avogadro: - =cte  (Py T constantes)

Se pueden combinar las tres expresiones para obtener una s6la ecuacion:

V aT =V= Hﬂ ,0 en la forma maés usual:
p p

pV =nRT
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Otra forma de expresar la ecua-
cion de los gases ideales es:

nVi_plY,
T T,

1 2

que relaciona las variables p, V
y T en dos estados distintos para
una misma cantidad de gas.



donde R, la constante de proporcionalidad, se denomina la constante de los gases.

Su valor cuando la presion se expresa en atmésferas, el volumen en litros y la
temperatura en kelvin es: R = 0,082 atm ‘L-mol~"-K~!. Mientras que en unidades del SI
es R = 8,31 J-mol K1,

Volumen molar

Como su nombre indica, el volumen molar de una sustancia es el volumen que
ocupa un mol de dicha sustancia. Mientras que para sdlidos y liquidos, el volumen
molar es caracteristico de cada sustancia, para los gases, dicho volumen practicamente
coincide.

Experimentalmente, se observa que, a 0 °C (273,15 K) y 1 atm de presién 1 mol de
cualquier gas ideal ocupa un volumen de 22,414 L. Dichas condiciones de presion y
temperatura se denominan condiciones normales (de aqui en adelante escribiremos c.n.).

Estado de
Sustancia | agregacion (c.n.) | Volumen molar(c.n.)
Hierro sélido 7,1 cm?®
Caliza soélido 34,1 cm?
Agua liquido 18,0 cm?
Oxigeno gas 22,39L
Hidrégeno gas 22,43 L
Nitrégeno gas 22,40L
Amoniaco gas 22,09L

A.7*.- En tres recipientes indeformables de la misma capacidad y a la misma tem-
peratura, se introducen respectivamente 10 g de hidrégeno, 10 g de oxigeno y 10 g de
nitrégeno, los tres en forma molecular y en estado gaseoso. Justifica en cudl de los
tres:

a) Hay mayor niimero de moléculas.

b) Es menor la presion.

c) Hay mayor namero de atomos.

A.8*.- a) {Qué volumen es mayor, el de un mol de nitrégeno o el de un mol de
oxigeno, ambos medidos en las mismas condiciones de presién y temperatura?

b) {Qué masa es mayor, la de un mol de nitrégeno o la de un mol de oxigeno?

c¢) ¢{D6nde hay mas moléculas?

A.9*.- Dos recipientes A y B contienen sendos gases diatémicos diferentes que
estan ala misma presién y temperatura. Razona cada una de las siguientes afirmaciones:

a) Los dos recipientes contienen el mismo ntmero de moléculas.

b) Si el volumen de los recipientes es igual, la masa de gas contenida sera la
misma.

c) Los dos gases tienen la misma densidad.

A.10.- Calcula la masa de cloro qué hay en un matraz de 250 mL, a 35 °C y
750 mm Hg.

A.11*.- Calcula la masa molecular de un gas, si 2,89 g del mismo encerrados en
un recipiente de 2 L tienen una presién de 0,5 atm a la temperatura de 27 °C.
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A.12.- Un matraz de vidrio vacio pesa 40,210 g. Lleno con oxigeno pesa 41,002 g,
y con un 6xido de azufre (a las mismas p y T), 41,795 g. {Cual es ese 6xido?:
a) SO b) SO, C) SO,

Densidad de un gas. Determinacion de masas moleculares

La densidad de una sustancia se obtiene dividiendo su masa entre el volumen
que ocupa (d = m/V). En el caso de los gases, como el volumen varia de forma apreciable
con la temperatura y la presion (leyes de Charles-Gay Lussac y Boyle), también lo hara la
densidad.

La observacién detenida de la ecuacion de los gases ideales, pV = nRT, permite
ver que existe una relaciéon entre densidad y masa molar, por lo que, conocido el valor de
la densidad de un gas, podemos determinar su masa molecular.

En efecto, teniendo en cuenta la relacion existente entre cantidad de sustancia,
masa y masa molar, n = m/M, al sustituir esta expresién en la ecuacién de estado de los
gases ideales tendremos:

pV =nRT; pV=(m/M)RT obien pM = (m/V)RT
Pero el cociente m/V es, por definicion, la densidad. Por tanto, despejando, la
masa molar sera:

_dRT
p

M

EJEMPLO 2

Si la densidad de un gas, a 20 °C y 600 mmHg es de 1,04 g/L, ¢ cual es su masa molecular?

dRT
Aplicando la expresién: M = T , nos quedara:

M = 1,04 - 0,082 (20 + 273) - 760/ 600 = 31,7 g/mol

Si su masa molar es 31,7, su masa molecular sera 31,7 u.

A.13.- Conociendo que la densidad de un cierto gas a 35 °C y 350 mm Hg es
1,12 g/L, calcula la masa molecular de dicho gas.

Ley de Dalton de las presiones parciales

Las leyes de los gases se aplican tanto a un tinico gas como a una mezcla de gases.
Estudiando la composicién del aire. J. Dalton llegd, en 1801, a la siguiente conclusion:

En una mezcla de gases no reactivos la presion total es la suma de las
presiones que cada gas ejerceria si estuviese solo en la mezcla.

Es decir, se cample que: p, ., = Zp; , siendo p, la presién que ejerce cada gas,
llamada presién parcial.
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La presion parcial es la presion que ejerceria ese gas si estuviese solo ocupando ~ En el S, la unidad de presion es
el N/m? o Pascal (Pa). Sin em-

ese recipiente. . "
. bargo, comunmente utilizamos el
Por otro lado, se cumplira: bar, la atmésfera (atm) y los mili-
metros de mercurio (mmHg) o
_ _RT torr. Las equivalencias entre es-
p, =n,— i _
i Ly tas unidades son:
) - 1 1 . Lvol ldel 1 1 bar=10°Pa
flendo n,e nuniero de moles del gas considerado, V el volumen total delamezcla, y T, .. _ 451 305 pa = 760 mmHg
a temperatura a la que se encuentra. (760 Torr)

- Relacion entre la presion parcial de un gas y la concentracién

Puesto que la composicion de una mezcla de gases se puede describir en términos
de fracciones molares:

RT n, n, RT
Sabemos que: p, =n,— L =-—1-—n,
Vn n V

1y

V )

Como la presion total: p = entonces: D =X,p

la presién parcial que ejerce un componente dado de la mezcla, p;, esta relacionado con
la presién total p y la fraccion molar x;.

Una aplicacién de esta ley se presenta cuando se recoge un gas sobre agua, por
ejemplo, hidrégeno. Al pasar las burbujas del gas hidrégeno sobre el agua, arrastran
moléculas de vapor de agua, por lo que la presién que marca el manémetro sera la suma
de la presién parcial que ejerce el hidrogeno mas la presion que ejerce el vapor de agua.

EJEMPLO 3

Dos recipientes, ambos de 100 L de capacidad, contienen 12 kg de butano y 8 kg de propano, respectivamente. Si se
conectan los dos recipientes se alcanza el equilibrio midiéndose una presion total de 6 atm. Calcula la presion parcial que
ejerce cada gas en la mezcla en equilibrio.

Suponiendo que se comportan ambos como gases ideales y conociendo sus respectivas masas molares: 58 g/mol

para el butano y 44 g/mol para el propano, la cantidad de sustancia para ellos sera:
n=12000/58 = 206,9 mol de moléculas C,H,
n =8000/44 = 181,8 mol de moléculas C,H,
Para hallar las presiones parciales, calcularemos previamente las fracciones molares de ambos gases:
XC4H10= 206,9/(206,9 + 181,8) = 0,53; XCSHB =1-0,53 =0,47

dado que la suma de todas las fracciones molares es 1. Ahora, aplicamos la expresién p, = p - x; :
=6-0,47 = 2,82 atm

Phutano = 6-0,53 = 3,18 atm; ppropano

La suma de ambas presiones debe coincidir con el valor de la presion total.

EJEMPLO 4

Un matraz de 20 L a 25 °C contiene 3 g de oxigeno, 2 g de nitrégeno y 1 g de hidrégeno. Calcula:
a) La presion parcial de cada uno de los gases de la mezcla.
b) La presion total de la mexcla a 25 °C y la que ejerce si elevamos la temperatura a 50 °C.
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a) Seguin la ley de Dalton, podemos calcular con la ecuacién de estado de los gases ideales, la presion parcial de cada
gas de la mezcla si en lugar de utilizar la cantidad de sustancia total, usamos la de cada gas. Para ello, comenzamos
calculando las cantidades de sustancia:

n = 3/32 = 0,094 mol de moléculas O,

n =2/28 = 0,071 mol de moléculas N,

n=1/2=0,5mol de moléculas H,
Aplicando, ahora, la ecuacion de estado:

pCO2 = (0,094 - 0,082 - 298) / 20 = 0.115 atm

pN2 = (0,071 - 0,082 - 298) /20 = 0,087 atm

pH2 = (0,5-0,082-298)/20 = 0,611 atm

b) La presion total serd la suma de las parciales segtin la ley de Dalton: p, = ¥ p;:
p,= 0,115 +0,087 + 0,611 = 0,812 atm

Taambién podriamos aplicar la ecuacién de estado considerando la cantidad de sustancia total para obtener la
presion anterior.

Si calentamos la mezcla 50 °C, la presion total la obtenemos aplicando la ecuacién de estado:
p-20 = (0.094 + 0.071 + 0.5) 0,082 (273 + 50); de donde, p = 0,881 atm

A.14.- Una mezcla de 7 g de metano y 5 g de acetileno ejercen una presion sobre
el recipiente de 700 mmHg. Calcula la presion parcial de cada uno de los gases.

A.15.- Un recipiente de 5 L contiene H, a 25 °C y 700 mm Hg, y otro de 10 L
contiene He a 25 °C y 500 mm Hg. Tras conectar los dos recipientes y alcanzar el
equibrio, calcula las presiones parciales de cada gas y la presion total de la mezcla.

A.16.- Dos recipientes, con el mismo volumen y temperatura, conectados a tra-
vés de un tubo de volumen despreciable dotado de una llave de paso, contienen helio
y neoén a presiones de 15 y 3 atm, respectivamente. Cuando se abre la llave de paso y
se establece el equilibrio:

a) La presién parcial de los dos gases es igual.

b) El volumen ocupado por los dos gases es idéntico.

c¢) La velocidad media de las moléculas de nedn es la quinta parte de la velocidad
media de las moléculas de helio.

d) La concentracién de los dos gases es igual.

Justifica la veracidad o falsedad de las afirmaciones anteriores.

4 COMPOSICION CENTESIMAL.
FORMULA EMPIRICA Y FORMULA MOLECULAR

Cuando se descubre una nueva sustancia, la primera cuestién que debemos plan-
tearnos es la de conocer su férmula quimica, lo que exige conocer los elementos que la
forman y la proporcién en la que se encuentran, es decir, lo que se llama la férmula
empirica, y ademas conocer el nimero de atomos de cada clase que hay en cada unidad
estructural del compuesto para poder escribir lo que se llama la férmula molecular. Se
debe tener en cuenta que una misma férmula empirica puede corresponder a varias
sustancias diferentes, por lo que es necesario conocer la férmula molecular si queremos
conocer una sustancia. Por ejemplo, la misma férmula empirica CH puede corresponder
a sustancias diferentes como el acetileno y el benceno, cuyas férmulas moleculares son
C,H, y C;H,,.
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En realidad es ain mas complicado, pues la misma férmula molecular puede
corresponder también a diferentes sustancias, debido a lo que se conoce como isomeria.

Un primer paso para determinar la férmula puede ser conocer la composicién
centesimal de una sustancia. La composicién centesimal informa del porcentaje en masa
de cada clase de atomos que forman un determinado compuesto. Asi, si decimos que un
compuesto esta formado por el 92,3 % de carbono y el 7,7 % de hidrégeno queremos
decir que de cada 100 g de ese compuesto, 92,3 g seria la masa de los &tomos de carbono
y 7,7 g seria la masa de los atomos de hidrogeno. Puesto que se trata de un porcentaje, lo
anterior también seria vélido si lo referimos a 100 kg de compuesto, o a 100 unidades
atémicas de masa.

A.17.- Analizada una muestra de 14 g de un compuesto se obtuvo que 2 g eran de
hidrégeno y 12 g eran de carbono. Calcula la composicion centesimal de ese compuesto.

A.18.- Calcula la composicion centesimal del dicromato de potasio.

Conocida la composicion centesimal de un compuesto se puede calcular su for-
mula empirica.

EJEMPLO 5

Sabiendo que la composicion centesimal de un compuesto es 14,29 % de hidrégeno y 85,71 % de carbono, determi-
na su férmula empirica.

Puesto que se trata de establecer la proporcion entre los &tomos de carbono y de hidrégeno, podemos suponer que
tenemos cualquier cantidad de esa sustancia. Supongamos que tenemos 100 g, de los que 14,29 g corresponden a los
atomos de hidrégeno y 85,71 g corresponden a los &tomos de carbono. Teniendo en cuenta las masas molares del carbono
y del hidrégeno, la cantidad de sustancia de cada clase seria:

ny= 14,29/1= 14,29 mol de dtomos de hidrégeno
ne= 85,71/12 = 7,14 mol de atomos de carbono

Como en cada mol hay siempre el mismo ntimero de dtomos, las cifras anteriores suponen la relacién existente entre
el nimero de atomos de carbono e hidrégeno. Por tanto, una posible formula empirica seria: C, , ,H, , ,o. Puesto que lo que
nos interesa es la proporcién entre los atomos, parece aconsejable escribir la misma proporcién con los ntimeros mas
sencillos posibles. Para ello, podemos dividir ambos subindices por el ntimero mas pequeno, 7,14 en este caso, y
obtendriamos que la férmula seria: C,H, o CH,, que nos indica que la proporcién es de 2 4tomos de hidrégeno por cada
atomo de carbono en este compuesto.

Para poder calcular la férmula molecular que corresponde a un compuesto deter-
minado necesitamos conocer ademas de la férmula empirica su masa molar. La masa
molar se puede determinar experimentalmente por procedimientos relativamente senci-
llos, un método seria medir el volumen que ocupa una cantidad conocida de la muestra
en estado gaseoso. La aplicacion de la ecuacion de los gases ideales permite obtener de
forma inmediata la masa molar.

Supongamos que hemos determinado la férmula empirica y la masa molar; para
determinar la formula molecular procederemos como en el ejemplo siguiente.

EJEMPLO 6

La formula empirica de un compuesto es CH,,. Halla su férmula molecular si su masa molar es 56 g/mol.

Silaférmula empirica es CH,, la férmula molecular debe mantener la misma proporcién entre los 4&tomos de carbono y de
hidrégeno, por lo que podriamos escribirla de forma genérica como (CH,), . El problema consiste en hallar x.
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Puesto que la masa molar es 56 g/mol, la masa molecular relativa es 56. Teniendo en cuenta las masas atémicas
relativas del &tomo de carbono y del dtomo de hidrégeno podremos escribir:

56 = (12 + 2-1)x; x=4

La férmula molecular serd (CH,),, que la podemos escribir también como C,H,

EJEMPLO 7*

El acido lactico es un compuesto organico de carbono, hidrégeno y oxigeno. Al quemar completamente 8,00 g de
acido lactico, se producen 11,7 g de diéxido de carbono y 4,8 g de agua. Cuando se vaporizan 1,35 g de acido lactico a
150°C en un recipiente de 300 mL, en el que se ha hecho el vacio, la presion ejercida es de 1318 mm Hg. Determinar la
férmula molecular del acido lactico.

Cuando un compuesto organico se quema completamente, todo su C pasa a diéxido de carbono y todo su H a agua.
Teniendo en cuenta las masas molares del CO, y el H,0, 44,0 g/mol y 18,0 g/mol, respectivamente, podremos escribir:

448C0O, _117 ., _3494C 18gH,0_48.  _0533gH

12¢gC X 2gH y
El resto, hasta 8 g, sera oxigeno: 8 g— (3,19 + 0,533) g = 4,28 g O.

Si ahora estas cantidades las dividimos entre sus respectivas masas molares, obtendremos la cantidad de sustancia
de atomos de C, Hy O que contiene la muestra. Normalmente no obtenemos nimeros enteros:

w:&zﬁﬁ mol C ; M:O,SSS mol H ; M

=0,267 mol O
12 g/mol 1 g/mol 16 g/mol

Para solucionarlo, dividimos entre el menor de los tres, 0,266, y se obtienen: 1 mol C, 2 mol H y 1 mol O. Como la
relacién en ntimero de d4tomos ha de ser la misma, la férmula empirica sera: CH,0.

Para obtener la férmula molecular, necesitamos conocer la masa molar. Suponiendo comportamiento ideal, se obten-
dra sustituyendo valores en la ecuacion de los gases (pV = nRT):

(1318/760) 0,3 = (1,35 / M) 0,082 (273 + 150)

de donde la masa molar, M = 90 g/mol. Esta masa molecular es el triple de la correspondiente a la férmula empirica (30 g/mol);
por tanto, la férmula molecular sera:

Formula molecular = Férmula empirica x n° entero
Férmula molecular = CH,0 x 3 = C,H,O,

A.19. Calcula la formula molecular de una sustancia si su analisis ha dado la
siguiente composicion centesimal: 7,91 % de carbono, 21,07 % de oxigeno y 71,02 %
de plata. Su masa molecular es 303,76 u.

A.20. Al calentar 1 g de limaduras de hierro en corriente de cloro se obtienen
2.904 g de cloruro de hierro (III). Calcula la formula empirica de la sal.

A.21*.- Determina la férmula empirica y la férmula molecular de un compuesto
organico que contiene carbono, hidrégeno y oxigeno, sabiendo que:

- En estado de vapor, 2 g de compuesto, recogido sobre agua a 715 mm de Hg y
40 °C, ocupan un volumen de 800 mL.

- Al quemar completamente 5 g de compuesto, se obtienen 11,9 g de diéxido de
carbono y 6,1 g de agua.

Dato: Presién de vapor del agua a 40 °C = 55 mm de Hg.
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\ 5 \ DISOLUCIONES

Una disolucién es una mezcla homogénea de dos o mas sustancias diferentes.

A cada una de las sustancias que participan en la disolucién se le llama compo-
nente. Cuando una disolucién estd formada por dos componentes, a uno se le llama
disolvente y al otro soluto.

Disolvente: es el componente que se encuentra en mayor proporciéon en la disolu-
ciom.

Soluto: es aquel componente que se encuentra en menor proporcion en la disolu-
ciom.

Este criterio no es fijo, ya que, independientemente de las proporciones en que se
encuentren los componentes, se considera que:

1. Cuando la disolucién estd formada por un sélido y un liquido, resultando una
fase final liquida, el soluto es siempre el sélido y el disolvente el liquido.

2. En disoluciones acuosas, el agua suele ser siempre el disolvente.

« 5.1 Concentracion de una disolucion |

La concentracion de una disolucién es la proporcién que hay entre
el soluto y el disolvente en una disolucién.

Se utilizan los términos disolucién diluida y concentrada para expresar bajas o
altas concentraciones, respectivamente.

Solubilidad y saturacion

Puesto que las disoluciones acuosas son las mas frecuentes en la naturaleza, defi-
niremos la solubilidad de una sustancia en agua como:

La cantidad maxima de esa sustancia que se puede disolver en 100 g
de agua a una temperatura dada.

Cuando se supera esta cantidad méxima de soluto, tendremos una disolucién
saturada (y habra un precipitado sé6lido que no se disuelve). La solubilidad depende de
la temperatura y de la naturaleza de la sustancia que se disuelve.

La solubilidad de un sélido en un liquido, generalmente, aumenta con la temperatu-
ra. Mientras la solubilidad de un gas en un liquido disminuye al aumentar la temperatura.

. 5.2 Formas de expresar la concentracion |

a) Porcentaje en masa: masa de soluto en gramos que hay en cada 100 g de
disolucion.

m
Secalcula: % masa = Mo (8) 100
mdisoluci()n (g]

b) Partes por millon: masa de soluto en gramos que hay en cada millén de gramos
de disolucién.
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Secalcula: ppm = M.loﬁ

mdisoluciz’)n (g)
c) Porcentaje en volumen.

Se suelen dar dos formas de espresar el porcentaje en volumen, segin que la
relacién sea masa-volumen o volumen-volumen.

1.- Relacién es masa-volumen, el porcentaje en volumen se expresa como: masa
de soluto en gramos que hay en cada 100 mL de disolucion.

Secalcula: % volumen = M -100
V. (mL)

disolucién

2.- Relacién es volumen-volumen, el porcentaje en volumen se expresa como:
volumen de soluto en mililitros que hay en cada 100 mL de disolucién.
(mL)

Secalcula: % volumen = Voot (ML)
mL)

100

disolucién (

d) Molaridad: ¢, M o [soluto]

La molaridad es la cantidad de sustancia de soluto, en moles, que hay en cada
litro de disolucion.

_ Cantidad de sustancia de soluto (mol)

Se calcula: . -
Volumen de disolucion (L)

Es decir: c=2
Vv
La unidad de molaridad se suele expresar: mol/L o bien M

e) Fraccion molar: x

La fraccion molar del soluto es la relacién entre la cantidad de sustancia de soluto,
en moles, (n,) y el ntimero total de moles de la disolucion (soluto y disolvente: (n +n,).
No tiene unidades.

n

S

Se calcula: X, =
n, +n,
La fracciéon molar del disolvente se calcula de forma similar.
Es evidente que 0 < x < 1. Tambien se comprueba facilmente que:
x,+tx53=1
EJEMPLO 8

La etiqueta de un frasco de acido clorhidrico indica que se trata de una disolucién al 35 % en peso y de densidad
1,19 g/mL. Calcula: molaridad y fraccion molar del soluto y del disolvente.

a) Si tomamos 1 L (1000 mL) de disolucién, podemos calcular su masa con la definicién de densidad, d = m/V. La
masa de la disolucién sera:

m=Vd; m=1000-1,19 = 1190 g de disolucion
De esta masa sélo el 35 % es acido clorhidrico puro: 1190 (35/100) = 416,5 g.
Por ello, la cantidad de sustancia de soluto es:
n = 416,5/36,5 = 11,7 mol de moléculas HCI

Como esta cantidad de sustancia esta contenida en 1 L de disolucién, la molaridad sera:

nS
Ty c=11,7/1 = 11,7 mol/L
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Antes calculamos la masa de 4cido puro, 416,5 g, que estaban en 1190 g de disolucién. Por ello, la masa de agua sera
el resto: m = 1190 — 416,5 = 773,5 g.

La cantidad de sustancia de agua es:
n =773,5/18 = 43,0 mol de moléculas de agua
Y las fracciones molares son:

Xy = 11,7 /(11,7 + 43,0) = 0,21

agua

A.22.- Se disuelven 20,0 g de acido sulfarico puro en 100,0 mL de agua destilada
y se obtiene una disolucién de densidad 1,08 g/mL. Calcula la concentracién de esta
disolucién en:

a) % en peso.

b) Molaridad.

A.23*.- Una disolucion acuosa de 4cido sulfiarico tiene una densidad de 1,05 g/mL, a
20 °C, y contiene 147 g de este dcido en 1500 mL de disolucién. Calcula la fraccion
molar del disolvente y del soluto de la disolucién.

A.24.- En 200 g de agua se disuelven 12 g de cloruro de sodio. La densidad de la
disolucion es 1,1 g/cm?®. Halla su concentracion: a) En porcentaje en peso. b) En g/L.
¢) En molaridad.

« 9.3 Preparacion de disoluciones |

Hemos comentado que las disoluciones més usuales son las acuosas; es decir,
aquellas donde el agua es el disolvente. Un aspecto muy importante en el trabajo del
quimico es la preparacién de disoluciones, proceso que requiere dos etapas:

A) Calculos tedricos. En la que habra que calcular la cantidad de soluto que hay
que disolver.

B) Realizacion practica. El procedimiento a seguir es el siguiente:
1.- Se pesa en una balanza la cantidad de soluto que previamente hemos calculado.

2.- Se echa el soluto dentro de un vaso de precipitados o de un erlenmeyer y lo
disolvemos con agua destilada.

3.- Se vierte la disolucién en un matraz aforado cuyo volumen sea el que desea-
mos preparar. Con un poco de agua destilada se enjuaga el recipiente donde hicimos la
disolucién y se anade al matraz aforado.

4.- Por tltimo se sigue anadiendo agua destilada hasta completar el volumen final,
cuidando de que el nivel del liquido llegue hasta el enrase del matraz.
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EJEMPLO 9

Se necesita preparar 500 mL de una disolucion 0,5 M de dicromato de potasio. Indica cémo lo harias.

n
Calculamos la cantidad de sustancia necesaria a partir de la definicién de molaridad: ¢ = VS :

n=c-V=0,5-0,5= 0,25 mol de unidades férmula de K,Cr,O,

m
Teniendo en cuenta su masa molar, 294 g/mol, utilizamos la expresién n = i (&)

W para calcular la masa ne-

cesaria que debemos disolver:
m=n-M=0,25-294 = 73,5 gde K,Cr,O,
Para preparar la disolucién pesariamos 73,5 g de dicromato de potasio y lo colocamos dentro de un erlenmeyer de
250 mL, anadiendo un poco de agua destilada para su disolucion (pasos 1y 2). A continuacién, vertiriamos la disolucion

sobre un matraz aforado de 500 mL u los enjuages del matraz (paso 3), aniadiendo finalmente agua destilada hasta el
enrase (paso 4).

A.25.- Haz un listado de los pasos necesarios para preparar 100 mL de una
disolucién 0,3 M de hidréxido de sodio.

Dilucién de disoluciones

Otra operacién muy frecuente en el trabajo de laboratorio es la dilucién de una
disolucion. Ya sabemos que diluir es anadir disolvente (agua, en este caso) a una disolu-
ci6én concentrada. Este proceso permite que, a partir de una disolucién de concentracién
dada, podamos obtener por diluciones, esto es, por adicién de agua, disoluciones de
menor concentracion, es decir, mas diluidas.

EJEMPLO 10

Disponemos de un acido nitrico concentrado al 65 % en peso y densidad 1,40 g/mL.

a) ¢ Qué volumen del acido nitrico concentrado seran necesarios para preparar 250 mL de disolucién 0,2 M de dicho
acido?

b) Describe el material necesario y el procedimiento adecuado para realizar este proceso.

a) En primer lugar calculamos la cantidad de sustancia del 4cido necesaria para obtener la disolucion diluida que
queremos preparar. Después obtendremos la masa que corresponde a esa cantidad de sutancia, y la masa del acido
concentrado que la contiene. Finalmente, con la definicién de densidad, obtendremos el volumen necesario.

La cantidad de sutancia de 4cido puro sera:
n=c¢-V=0,2-0,25= 0,05 mol de moléculas de HNO,
Su masa es:
m=n-M=0,05-63= 3,15gdeHNO3
Esta masa de acido puro estara contenida en la siguiente masa de disolucién de acido concentrado:
m = 3,15-100/65 =4,85¢g
El volumen necesario es:
V=m/d=4,85/1,40 = 3,5 mL

b) El material necesario seria: pipeta, matraz aforado de 250 mL y un mecanismo aspirador que permita tomar el
volumen de acido nitrico concentrado necesario. (iNO se debe pipetear nunca liquidos corrosivos!).

El procedimiento adecuado, seria:

1. Tomamos con la pipeta 3,5 mL de la disolucién de acido nitrico concentrado y lo introducimos en el matraz
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aforado.

2. Anadimos agua destilada hasta el enrase con lo que completamos el volumen de 250 mL. Para no sobrepasar el
enrase, debemos anadir agua destilada hasta aproximadamente un centimetro por debajo de la raya, y, a continuacioén,
completar el volumen gota a gota.

A.26*.- Dada una disolucién acuosa de HC1 0,2 M, calcula:

a) La masa de HCI que hay en 20 mL de dicha disolucién.

b) El volumen de agua que habréd que anadir a 20 mL de la disolucién anterior
para que pase a 0,1 M. Supén que los volimenes son aditivos.

A.27*.- Se desea preparar 250 mL de una disolucién de acido sulfirico 3 M
utilizando para ello el reactivo de una botella cuya etiqueta sefiala una densidad para
el 4cido de partida de 1,84 g/mL y una riqueza en peso del 96 %.

a) Calcula e indica como se prepararia dicha disolucién.

b Nombra y dibuja el material de laboratorio que se necesitaria.

A.28*.- Se toman 2 mL de una disolucién de dcido sulftirico concentrado del
92 % de riqueza en peso y de densidad 1,80 g/mL y se diluye con agua hasta 100 mL.
Calcula:

a) La molaridad de la disolucién concentrada.

b) La molaridad de la disolucién diluida.

Acido sulftrico

A.29.- Prepara 100 mL de disolucion de hidréxido de sodio 1 M:
1) Escribe los pasos a dar y haz los calculos necesarios.

2) Realiza la practica.

\ 6 \ CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

Con el nombre de estequiometria nos referimos a las relaciones entre las cantida-
des de sustancia, de masa y de volumen de los reactivos y productos de una reaccién
quimica. Su célculo es fundamental en la industria y en el analisis quimico.

Se llaman calculos estequiométricos a los procedimientos que se utilizan para cal-
cular las cantidades de reactivos y/o productos que intervienen en una reaccién quimica,
conocidos otros datos que se refieren a las otras sustancias que intervienen en la reaccion.

6.1 Representacion de las reacciones quimicas |

Las reacciones quimicas se representan mediante ecuaciones quimicas.

Una ecuacién quimica es la representacién simbolica mediante férmulas y ntiime-
ros de unareacciéon quimica.

En una ecuacién quimica se escriben a la izquierda las férmulas de los reactivos
(sustancias reaccionantes) y a la derecha, las de los productos (sustancias resultantes),
separadas ambas por una flecha (o una doble flecha si la reaccién es reversible). Por
ejemplo en la combustién del metano:

CH, + 0, —> CO, + H,0

A veces es necesario indicar el estado de agregacion o la fase en la que se encuen-
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tran reactivos y productos. Para ello, se coloca a la derecha de cada sustancia, entre
paréntesis, una clave:

(g) = gas; (I) = liquido; (s) = sélido; (aq) = disolucién acuosa.
Una reaccion quimica debe cumplir el principio de conservacion de la masa, que
desde el punto de vista de la teoria atébmico-molecular, significa que tiene que haber el

mismo nimero de 4tomos de cada clase en los reactivos y en los productos, para conse-
guirlo la ecuacién quimica debe de estar ajustada.

Sinos fijamos de nuevo en la ecuacién que representa la combustion del metano,
aunque muestra corectamente los reactivos y productos de la reaccién, no cumple con el
principio de conservacion de la masa. Para hacerlo, debemos ajustarla. Se utilizan enton-
ces coeficientes estequiométricos, que son nameros enteros (a veces se usan fraccionarios),
que se colocan delante de las formulas e indican la proporcién entre las cantidades de
sustancia que reaccionan o se producen en la reaccion.

Ast: CH, + 20, —> CO, + 2H,0

La mayoria de los calculos estequiométricos méas simples se facilitan si procede-
mos segun el siguiente diagrama:

Escribir la ecuacion ajustada que represente

el proceso quimico

v
Pasar los datos a cantidad

de sustancia

n=c-V

Si es masa Si es volumen Si es volumen
de un gas de disolucion
h 4
M RT
v
DATOS (expresados en moles)
Mediante la proporcion estequiométrica
h 4
RESULTADOS (expresados en moles)
[
Expresarlos en las magnitudes que nos interesen
Si es masa Si es volumen Si es volumen
de un gas de disolucion
nRT
m=n-M V= v
P
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EJEMPLO 11

El acido clorhidrico (HCI disuelto en agua) reacciona con el cinc (Zn) produciendo dicloruro de cinc (ZnCl,) que queda
disuelto en el agua y dihidrégeno, que en las condiciones normales esta en estado gaseoso.

a) ¢, Qué volumen minimo de disolucién de acido clorhidrico 4 M se necesita para que reaccionen 12 g de cinc?

b) ¢ Qué masa de dicloruro de cinc se obtendra? ; Qué volumen de dihidrégeno se obtendra silo recogemos en un
recipiente a la presion de 1,5 atmy a 18 °C?

a) En primer lugar debemos escribir y ajustar la ecuacién que representa la reaccién quimica:

2HCl + Zn — ZnCl, + H,

Puesto que la ecuacion nos informa de la proporcién entre las cantidades de sustancia que reaccionan, conviene
calcular la cantidad de sustancia de aquella sustancia cuyos datos conocemos. En este caso es el cinc.

La masa molar del cinc es 65,38 g/mol.

] ] q 12
La cantidad de sustancia de cinc es: n,, =———=0,184 moles

’

Para calcular la cantidad de sustancia de HCI necesaria tendremos en cuenta la proporcion en la que reaccionan, que
podemos ver a partir de los coeficientes estequiométricos: 2 moles de HCI por cada mol de cinc. Eso permite escribir:

1 mol de Zn 0,184 moles de Zn

. = - ; x = 0,368 moles de HCI
reacciona con 2 moles de HCl reaccionardan con x moles de HCI

Conocida la cantidad de sustancia, podemos calcular el volumen de disolucién necesario ya que también conocemos
la concentracion de esa disolucidn.

Ny =cV; 0368=4-V; V=0092L=92mL

El resultado es razonable ya que se necesitan casi 0,4 moles de una disolucién 4 M, lo que supone que el volumen
en el que estan contenidos serd aproximadamente la décima parte de un litro.

b) De igual forma procederemos para calcular las cantidades de productos obtenidos:

* En el caso del dicloruro de cinc la proporcién con el cinc es de 1:1, es decir, que por cada mol de cinc que
reaccione se obtiene un mol de dicloruro de cinc. Por lo tanto, a partir de 0,184 moles de cinc se obtienen 0,184 moles de
ZnCl. .

2

Para calcular la masa de ZnCl, se debe tener en cuenta que su masa molar es:

M.

a1, = 165,38 +2-35,5 = 136,38 g/mol,

por lo que:
My, = 1 M =0,184-136,38 = 25,09 g

* En el caso del dihidrégeno la proporcion con el cinc también es 1:1. Por lo tanto, a partir de 0,184 moles de cinc
se obtienen 0,184 moles de H,. Puesto que en las condiciones en las que se lleva a cabo la reaccién es una sustancia
gaseosa, se puede aplicar la ecuacion general de los gases perfectos para calcular el volumen que ocupa, no olvidando
expresar la temperatura en kelvin.

_n RT _ 0,184 - 0,082 - 291
p 1,5

1%

=2,927 L

El resultado es razonable, ya que si estuviesen en condiciones normales, los casi 0,2 moles de gas ocuparian unos
4,5 litros. Al estar sometidos a mayor presién el volumen ocupado serd menor. La temperatura es parecida a 273 K que
corresponde a las condiciones normales.
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A.30.- Completa las siguientes ecuaciones y ajustalas:
a) Acido sulfarico + hidréxido de calcio— ...

b) Sodio + acido fosférico— ...

c¢) Pentadxido de dinitr6geno + agua— ...

d) Cinc + nitrato de plata— ...

e) Oxido de estroncio + di6xido de azufre —s ...

f) Hidr6xido de cobre (II) (calor) —s ...

A.31.- Completa las siguientes ecuaciones y ajtstalas:
a) Mg(OH), + HCl — ... b) Zn + H,SO, — ...
c)NaBr + Cl, — ... d)H, +Cl, — ...

A.32*.-Dada la siguiente reaccién quimica:

2 AgNO, + Cl,— N,0, + 2 AgCl + % O,.
Calcula: a) La cantidad de N,O, que se obtienen a partir de 20 g de AgNO,.
b) El volumen de oxigeno obtenido, medido a 20 °C y 620 mmHg

A.33*.- El cloro se obtiene en el laboratorio segtin la reaccién:
MnO, + 4 HCl— MnCl, +2 H,0+ Cl,
Calcula: a) La masa de los reactivos necesaria para obtener 100 L de cloro medi-
dos a 15 °Cy 720 mmHg.
b) El volumen de acido clorhidrico 0,6 M que habra que utilizar.

A.34*.- El carbonato de calcio reacciona con acido sulftrico segtn:
CaCO, +H,S0,— CaSO, + CO, +H,0
a) {Qué volumen de acido sulftrico concentrado de densidad 1’84 g/mL y 96 %
de riqueza en pesosera necesario para que reaccionen por completo 10 g de CaCO,?
b) ¢Qué cantidad de CaCO, del 80 % de riqueza en peso serd necesaria para
obtener 20 L de CO,, medidos en condiciones normales?

A.35.- {Qué volumen de disolucién de amoniaco, del 18 % y densidad o
0,93 g/cm?, se necesita para formar, por reaccion con dcido clorhidrico, 50 g de
cloruro de amonio?

A.36.- Se trata una muestra de 2,56 g de una aleacion de hierro y cinc
con un acido (ver figura), y como resultado, se recogen 1,2 L. de hidrégeno
sobre agua a 15 °C y 756 mm Hg. Calcula la composicion de la aleacion.

Dato: Presion de vapor del agua a 15 °C: 13 mm Hg. 4 b .‘ . (o | -H; fgonl
AM‘\:_‘— y .“'\'I oo
2n +Felsolidos| \\ =
. . . - o't
Reactivo limitante = — == :

Cuando se lleva a cabo una reacciéon quimica, las cantidades de reactivos que se
mezclan no suelen estar en la relacion estequiométrica (la que indica la ecuacién quimica
ajustada). En consecuencia, algunos reactivos se consumiran, mientras que cierta canti-
dad de otros permanecera sin reaccionar.

Al reactivo que «se acaba» se le llama reactivo limitante. Y al reactivo que «sobra»
se le llama reactivo en exceso.
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EJEMPLO 12

Una mezcla de 64 g de oxigeno y 20 g de hidrogeno se hace explotar para formar agua. ¢ Cual es el reactivo limitante?
¢ Cual queda en exceso? ;,Qué cantidad sobra?

La ecuacion ajustada es:
0, + 2H, — H,0
Ecuacion que nos indica que cada mol de O, necesita doble cantidad de H,.Las cantidades de sustancia que corres-
ponden son:

n = 64/32 = 2 mol de moléculas O, y n =20/2 = 10 mol de moléculas H,

Los diez moles de H, necesitarian: 10/2 = 5 mol de O,, que no hay. Por ello, el O, se consumira antes, es decir, serd
el reactivo limitante (el que se utilizard para cualquier calculo), y el H,, serd el reactivo en exceso, ya que slo reaccionan:

2 mol de O, (2 mol de H, /1 mol de O,) = 4 mol de H,
Sobran: 10 - 4 = 6 mol de H,,.

A.37.- Hacemos reaccionar 30 g de carbono con 5 g de hidrégeno para obtener
metano. {Cudl sera el reactivo limitante? {Qué volumen de metano, medido a 25 °Cy
750 mmHg, se obtendra?

A.38*.- El carbono reacciona a altas temperaturas con vapor de agua producien-
do monéxido de carbono e hidrégeno. A su vez, el monéxido de carbono obtenido
reacciona posteriormente con vapor de agua, produciendo diéxido de carbono e hi-
drogeno. Se desean obtener 89,6 L. de hidr6geno medidos en condiciones normales.

a) Calcula las masas de carbono y de vapor de agua necesarias si el vapor de agua
interviene con un exceso del 50 %.

b) Si la mezcla gaseosa final se lleva a un depdsito de 50 L a 200 °C, calcula la
presion parcial del diéxido de carbono.

Rendimiento en una reaccion quimica

En una reacciéon quimica no siempre se obtiene toda la cantidad de producto que
tedricamente se deberia obtener segtin la estequimetria de la reaccion, Siempre hay pér-
didas por diversas causas o la reaccién no se lleva a cabo completamente. Por ello es
necesario introducir el concepto de rendimiento de una reaccién quimica:

Por rendimiento (R) de unareaccién entendemos la proporcion de

producto obtenido respecto al mdximo posible que podriamos obtener.

_ cantidad obtenida 1100

cantidad tedrica

EJEMPLO 13

La combustion 5,8 g de butano produjo 7030 mL de didxido de carbono, medidos en condiciones normales de presion
y temperatura. ¢ Cual fue el rendimiento de la reaccion?

Escribiendo la ecuacién ajustada:

CH,(g + 13/20,(g) —> 4CO,(g) + 5H,0()
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La masa molar del butano es 58 g/mol, por lo que la cantidad de sutancia es:
n =5,8/58 = 0,1 mol

Para conocer la cantidad de sustancia de CO, usaremos la proporcién estequiométrica: a partir de 1 mol de C,H,, se
forman 4 mol de CO, . Eso permite escribir:

1 mol 4 mol
CH,(g + 13/20,(g) — 4CO,(g) + 5H,0()
0,1 mol x

x=4-0,1=0,4mol de CO,
En condiciones normales 1 mol de cualquier gas, supuesto ideal, ocupa un volumen de 22,4 L, por lo que el
volumen teérico de CO, producido sera:
V=0,4-224=896LdeCO,
El rendimiento es:
R = (7,03 / 8,96) 100 = 78,46 %

EJEMPLO 14*

Una fabrica produce cal viva (6xido de calcio) a partir de calcita, mediante la reaccion: CaCO, — CaO + CO,,

Calcula la produccidn diaria de 6xido de calcio si la fabrica consume 50 t de calcita del 85 % de pureza en carbonato
de calcio, y el rendimiento de la reaccion es del 95 %.

Tal como se ha escrito la ecuacién quimica en el enunciado, esté ajustada. La masa de carbonato de calcio que se
consume al dia, teniendo en cuenta la pureza de la calcita, es:

m=5-107 (85/100) = 4,25-107 g
La cantidad de sustancia que corresponde es:
n = 4,25-107 /100 = 4,25 - 10° mol de unidades férmula de CaCO,

Tedricamente, como la relacion estequiométrica entre el carbonato y el é6xido es 1:1, se deberian producir 4,25 - 10° mol
de 6xido de calcio, pero teniendo en cuenta el rendimiento de la reaccion, seran:

n=4,25-10°(95/100) = 403 750 mol de unidades férmula de CaO
La produccién diaria sera:
m = 403750 - 56 = 2,26 - 10”7 g de CaO

A.39.- El carbonato de magnesio reacciona con acido clorhidrico para dar cloruro
de magnesio, dioxido de carbono y agua.

a) Calcular el volumen de 4cido clorhidrico, de densidad 1,095 g/mLy del 20 %
en peso, que se necesitard para que reaccione con 30,4 g de carbonato de magnesio.

b) Si en el proceso anterior se obtienen 7,4 litros de di6xido de carbono, medi-
dos a1 atmy 27 °C, ¢{cuél ha sido el rendimiento de la reaccién?

A.40*.- Al tratar 5 g de galena con 4cido sulftirico se obtienen 410 mL de H,S,
medidos en condiciones normales, segiin la ecuacion:
PbS + H,SO, — PbSO, + H,S
Calcula:
a) La riqueza de la galena en PbS supuesto un rendimiento del 98% en la reac-
cién anterior.
b) El volumen de 4cido sulftrico 0,5 M gastado en esa reaccion.
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A.41*.- El diéxido de manganeso reacciona con el bromato de sodio, en presen-
cia de hidréxido de potasio, segtin la reaccién:
2 MnO, + NaBrO, + 2 KOH —— 2 KMnO, + NaBr + H,0
Si el rendimiento de la reaccion es del 75 %, calcula la masa de diéxido de
manganeso necesaria para obtener 500 mL de una disolucién 0,1 M de permanganato
de potasio.

ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1. Las masas atémicas del hidrégeno y del helio son 1 y 4, respectivamente. Indica, razonadamente, si las siguientes
afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Un mol de He contiene el mismo nimero de dtomos que un mol de H,.

b) La masa de un 4tomo de helio es 4 g.

c¢) En un gramo de hidrégeno hay 6,022 - 1023 atomos.

2. Un recipiente cerrado contiene oxigeno, después de vaciarlo lo llenamos con amoniaco a la misma presién y
temperatura. Razona cada una de las siguientes afirmaciones:

a) El recipiente contenia el mismo ntiimero de moléculas de oxigeno que de amoniaco.

b) La masa del recipiente lleno es la misma en ambos casos.

¢) En ambos casos el recipiente contiene el mismo nttmero de atomos.

3. Una bombona de butano (C,H, ) contiene 12 kg de este gas. Para esta cantidad, calcula:
a) La cantidad de sustancia de moléculas de butano.
b) El niimero de atomos de carbono y de hidrégeno.

a)n = 207 mol; b) N, = 5 - 10% atomos; Ny; = 1,25 - 10> atomos
4.En 10 g de Fe,(SO,)
a) {Qué cantidad de sustancia hay de dicha sal?
b) {Qué cantidad de sustancia hay de iones sulfato?

¢) {Cuéntos atomos de oxigeno hay?
a)n = 0,025 mol; b) n = 0,075 mol; ¢) N = 1,8 - 10?3 4tomos

5.En 10 L de hidrégeno y en 10 L de oxigeno, ambos en las mismas condiciones de presién y temperatura, hay:
a) El mismo ntimero de 4tomos.

b) Idéntica masa de ambos.

¢) La misma cantidad de sustancia.

6. Calcula el nimero de atomos que hay en:
a) 44g de CO,.
b) 50 L. de gas He, medidos a 700 mmHg y 20 °C.
c) 0,5 mol de moléculas de O,
a) N = 1,8 - 10%* 4tomos; b) N = 1,2 - 10%* 4tomos; c¢) N = 6,022 - 10%® dtomos

7. Identifica la férmula molecular de un hidrocarburo de masa molecular 28, cuyo anélisis da un 85,61 % de carbono.
CH
2ty

8. Se quema una muestra de 0,876 g de un compuesto orgédnico cuyas moléculas contienen d4tomos de carbono,
hidrégeno y oxigeno, obteniéndose 1,76 g de diéxido de carbono y 0,72 g de agua.
a) Determina la masa que corresponde a los &tomos de oxigeno que hay en la muestra.
b) Encuentra la férmula empirica del compuesto.
a)m = 0,316 g; b) (C,H,O)

X
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9. a) Calcula el volumen de 4cido clorhidrico del 36 % de riqueza en peso y densidad 1,19 g/mL necesario para
preparar 1 L de disolucién 0,3 M.
b) Se toman 50 mL de la disolucién 0,3 M y se diluyen con agua hasta 250 mL. Calcula la molaridad de la disolucion
resultante.
a) V= 25,6 mL; b)c = 0,06 M

10. Se disuelven 30 g de hidréxido de potasio en la cantidad de agua necesaria para preparar 250 mL de disolucion.
a) Calcula su molaridad.
b) Se diluye la disolucién anterior hasta un volumen doble. Calcula el ntimero de iones potasio que habra en 50 mL
de la disolucién resultante.
a)c = 2,16 M; b) N = 3,25 - 10?2 iones

11. Si 25 mL de una disolucién 2,5 M de CuSO4 se diluyen en agua hasta un volumen de 450 mL:
a) {Qué masa de cationes cobre (II) hay en la disolucién original? {Qué masa habra de estos cationes en la disolucién
diluida?
b) ¢{Cual es la molaridad de la disolucién final?
ajm=3,97gb)c=0,14 M

12. Se mezclan 20 g de cinc puro con 200 mL de disolucién de HCI 6 M. Cuando finalice la reaccién y cese el
desprendimiento de hidrégeno:
a) Calcula la masa de reactivo que queda en exceso.
b) ¢Qué volumen de hidrégeno, medido a 27 °C y 760 mmHg se habra desprendido?
ajm=21,17g;b)V=76L

13. Considera una muestra de 158 g de triéxido de azufre a 25 °C (gas ideal) en un recipiente de 10 L de capacidad.
a) ¢{Qué presion ejerce el gas? {Cudntas moléculas de oxigeno harian falta para ejercer la misma presion?
b) ¢{Qué masa de diéxido de azufre puede obtenerse de la descomposicién del tri6xido de azufre si el rendimiento es
del 85 %?
a) P= 4,83 atm; N = 1,19 - 10** molécula; b) m = 107,4 g

14. El niquel reacciona con acido sulfdrico segin: Ni + H,SO, — NiSO, +H,.
a) Una muestra de 3 g de niquel impuro reacciona con 2 mL de una disolucién de dcido sulfarico 18 M. Calcula el
porcentaje de niquel en la muestra.
b) Calcula el volumen de hidrégeno desprendido, a 25 °C y 1 atm de presién, cuando reaccionan 20 g de niquel puro
con exceso de acido sulftrico.
a) 70,3 %; b) V= 8,3 L
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TERMOQUIMICA




\ 1 \ ENERGIA

La energia es una propiedad que se asocia a los sistemas materiales y que utilizan
los cientificos para describir o explicar muchos procesos. Es una propiedad que no
debemos confundir con el sistema mismo. La energia no es algo material, como lo puede
ser el carbén o cualquier otro combustible.

La energia es una propiedad de los cuerpos o sistemas que se relacio-
na con su capacidad para producir cambios en otros cuerpos o sistemas o
en ellos mismos.

Para entender el significado de esa magnitud debemos entender cuéles son sus
propiedades: la posibilidad de conversién o transformacién cambiando la forma en la
que se presenta, la conservacion de la cantidad total de energia sea cual sea el proceso
que ocurra, la degradacién o pérdida de utilidad de la energia y la transferencia de
energia de un sistema a otro.

Formas de energia

La capacidad que tenga un sistema para provocar cambios puede estar relacionado
con diferentes propiedades del sistema. En ese sentido se distinguen distintas formas de
energia, segin la propiedad a la que esté asociada. Las formas de energia que se tendran
en cuenta son:

Energia cinética: Es la que tienen los cuerpos por estar en movimiento.

Energia potencial (gravitatoria): Es la que tienen los cuerpos segtin su posicion
(con respecto a la Tierra).

Energia interna: Es la que tienen los cuerpos en funcion de las sustancias que lo
forman, de la cantidad que hay de cada una, asi como de la temperatura y estado de
agregacion en la que se encuentran. Tradicionalmente se ha diferenciado entre energia
térmica y energia quimica, de forma que se puede escribir:

Einterna = Etémica + Equimica

Podemos considerar que la energia térmica es la suma de las energias cinéticas de
cada una de las moléculas, tanto de traslacién como de vibracion o de rotacién de esas
moléculas. También contribuiria a esa energia térmica, la energia potencial eléctrica rela-
cionada con la fuerza de atraccién entre las moléculas. Mientras que una sustancia no
sufra ningin cambio quimico, los cambios de energia interna se refieren a cambios en lo

que llamamos energia térmica.

Por otro lado, la energia quimica esta relacionada con los enlaces entre los &tomos
que forman las moléculas. Sus cambios ocurren fundamentalmente cuando hay cambios
quimicos, es decir, cuando se rompen esos enlaces entre los atomos y se forman nuevas
moléculas.

El poder calorifico esta relacionado con la energia quimica de los combustibles.
Es la energia que proporciona la unidad de masa del combustible cuando se quema. La
reaccion de combustién de un combustible, por ejemplo de la gasolina, va acompanada
de una disminuci6n de la energia quimica de los productos respecto a la de los reactivos.
Esa diferencia de energia se manifiesta normalmente por un aumento de la energia térmi-
ca, es decir, por un aumento de la temperatura de los productos respecto a la de los
reactivos.
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En todas las formas de energia lo que se conoce sin ambigiiedad son variaciones
de energia. Cuando se hacen calculosde E; vy E,, se obtienen valores aparentemente
absolutos, pero que en realidad son relativos a determinados sistemas de referencia. En
el caso de la energia interna, se acostumbra siempre a calcular variaciones.

Unidades de energia

La unidad de energia en el Sistema Internacional es el julio cuyo simbolo es J.
Otras unidades son:
La caloria, cuyo simbolo es cal, que equivale a 4,18 julios.

El kilovatiohora, cuyo simbolo es kWh, que equivale a 3 600 000 J.

« 1.1 Transferencias de energia: calor y trabajo |

Cuando aumenta o disminuye la energia de un sistema, se dice que ha existido
una transferencia de energia entre el sistema y el medio exterior. A la cantidad de
energia transferida entre dos sistemas se le llama calor, Q, o trabajo, 1] segtin sea debida
a una diferencia de temperatura entre ambos sistemas o a que un sistema ejerce una
fuerza sobre el otro desplazandolo.

El calor y el trabajo no son dos formas de energia, sino dos mecanismos de trans-
ferencia de energia de un sistema a otro. El calor y el trabajo son energias en transito.

Trabajo

El trabajo es una magnitud que permite calcular las transferencias de energia entre
dos sistemas y las transformaciones de un tipo de energia en otro dentro de un mismo
sistema cuando hay fuerzas que se desplazan.

Para calcular el trabajo realizado por una fuerza se multiplica el valor
de la fuerza por el desplazamiento de su punto de aplicacién y por el cose-
no del dangulo que forman las direcciones de la fuerza y el desplazamiento.

AE = W = F Ax cos o

V F
Ax

Pad

Y

La unidad de trabajo en el SI es el julio. Es l6gico que se utilice la misma unidad
que para la energia, puesto que el trabajo mide variaciones de energia.

Una fuerza perpendicular al desplazamiento no realiza trabajo. Es decir, si:

o =90°% cos90° =0; W=FAx0=0

El trabajo realizado desde el exterior sobre un sistema mide la variacién de energia
de ese sistema. Si el sistema tiene mas energia al final de un proceso que la que tenia al
principio, ese proceso habra supuesto que el sistema gane energia; diremos que el trabajo
realizado sobre el sistema es positivo. Por el contrario, si el resultado de un proceso es
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que el sistema tiene al final menos energia que al principio, el sistema ha perdido ener-
gia; diremos que el trabajo realizado sobre el sistema es negativo.
+ W -w
Trabajo exterior positivo : aumenta la energia del sistema
Trabajo exterior negativo: disminuye la energia del sistema

Trabajo de expansion-compresion

En termoquimica es muy importante el trabajo de expansién-compresioén asociado
a los cambios de volumen, AV, que sufre un sistema sometido a una presion, p.

El trabajo realizado para comprimir el gas es:

W= F Ax coso F Compresién

Como F y Ax tienen la misma direccién (o0 = 0° ; ©

cos0° = 1), el trabajo realizado es:
W =FAx

La fuerza, F, se puede calcular conocida la presioén, p, F

ala que estd sometido el gas, y la seccién del cilindro. | [~— 7K TR
p=F/SF=pS Ax AV

La disminucién de volumen del gas en el cilindro, se | gas

puede calcular como: Ly L Ay
AV = S Ax; por lo que: Ax = AV /S — /@\ £
. ., . u u
Sustituyendo en la expresion del trabajo: 3 S

W=FAx=pSAV/S=pAV

Para comprimir el gas hay que realizar un trabajo sobre el sistema, que segtn el
criterio de signos adoptado, es positivo. Como AV es una cantidad negativa, puesto que
en la compresion, el volumen final del gas es menor que el inicial. Para que haya cohe-
rencia de signos tendremos que poner un signo menos en el segundo miembro:

W=-pAV

Calor

Es la energia transferida entre dos cuerpos cuando entre ellos hay
una diferencia de temperatura.

El calor siempre se transfiere desde el cuerpo que tiene mayor temperatura al
cuerpo que tiene menor temperatura, y esta transferencia se mantiene hasta que se alcan-
za el equilibrio térmico, es decir, hasta que las temperaturas de los dos cuerpos se igua-
lan. Seguiremos el mismo criterio de signos que con el trabajo: si el sistema gana energia,
el calor tendra signo positivo; si pierde energia, sera negativo.

Unidades de trabajo y de calor

El trabajo y el calor son dos formas de transferencia de energia. Sus unidades son
las de la energia. En el Sistema Internacional: julio (J).
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Otra unidad que no pertenece al SI y se usa para medir el calor, el trabajo o la
energia es la caloria (cal).

Relacion entre las dos unidades:
1] = 0,24 cal
1cal = 4,18]

. 1.2 Efectos del calor |

Los efectos del calor pueden ser de tipo quimico y de tipo fisico.

- Efectos de tipo quimico. Los cambios quimicos que produce el calor son debidos
a que el aumento de energia del sistema (cuando se transfiere energia a un cuerpo) puede
producir que se rompan enlaces entre atomos de la sustancia, dando lugar a transforma-
ciones de unas sustancias en otras.

- Efectos de tipo fisico. Son dos, la variacién de temperatura y el cambio de estado
de agregacion del sistema.

1. Variacion de temperatura del sistema

La relacién que hay entre el calor o energia ganada o perdida por el sistema y su
variacién de temperatura es:

Q=m-Ce- At
Siendo:
Q = calor o energia ganada o perdida por el sistema (cal)
m = masa del sistema (g)
Ce = calor especifico (cal/g °C)
At = t;~, = incremento de temperatura (°C)

El calor especifico es una propiedad caracteristica de cada sustancia y representa
la energia necesaria para cambiar en un grado centigrado la temperatura de un gramo de
dicha sustancia.

2. Cambio de estado de agregacion

Cuando un sistema gana o pierde energia puede cambiar su estado de agregacién
(estado fisico) sin que varie su temperatura mientras dura el cambio de estado. Entonces
la energia ganada o perdida se invierte integramente en cambiar de estado al sistema.

Q:m.C’L

Siendo:

Q = calor o energia ganada o perdida por el sistema (cal)

m = masa del sistema (g)

C, = calor latente de cambio de estado (cal/g)

El calor latente de cambio de estado es una propiedad caracteristica de cada sus-
tancia. Representa la energia necesaria para producir el cambio de estado de un gramo de
esa sustancia, cuando esta a la temperatura del cambio de estado.
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\ 2 \ FUNDAMENTOS DE LA TERMODINAMICA

La Termodindmica es una parte de la Fisica que estudia el calor, el trabajo, la
energia y los cambios que provocan en los estados de los sistemas.

Sistema

Es una parte de universo separada del resto por unas paredes reales o imaginarias.

Clasificacion de los sistemas

Atendiendo al tipo de interaccion entre el sistema y su entorno, los sistemas se
clasifican en:

- Sistema abierto, aquel que puede intercambiar materia y energia con el exterior.

- Sistema cerrado, aquel que puede intercambiar energia, pero no materia con el
exterior.

- Sistema aislado, aquel que no permite intercambiar materia ni energia con el
exterior.

Estado de un sistema

Para describir cémo es y como se comporta un sistema, se utilizan los valores de
sus propiedades fisicas y quimicas mas relevantes, que definen el estado del sistema.

En el caso de sistemas termodindmicos estas propiedades tienen que ser
macroscépicas, y se les suele denominar variables termodindmicas.

Desde un punto de vista macroscopico, las variables termodindmicas se denomi-
nan:

- Extensivas, cuando su valor depende de la cantidad total de materia que tiene el
sistema. Por ejemplo la masa, el volumen, la cantidad de sustancia, la energia interna, la
entropia, etc.

- Intensivas, cuando su valor es independiente de la cantidad de materia del
sistema. Ejemplo, la concentracion, la densidad, la temperatura, etc.

Estas variables termodinamicas se consideran variables de estado cuando son
capaces de describir el estado del sistema en cada momento. Asi, para un sistema forma-
do por un gas ideal, las varibles de estado seran cuatro, la presion (p), el volumen (V), la
catidad de sustancia (n) y la temperatura absoluta,(T), ya que conociendo éstas se puede
expresar de forma precisa el estado del sistema, a partir de la ecuacién: pV = nRT.

Algunas variables termodindmicas se denominan funciones de estado, porque su
valor depende exclusivamente del estado del sistema en cada momento, y son indepen-
dientes de los procesos intermedios que haya podido experimentar éste hasta alcanzar
su situacion actual. En otras palabra, cuando cambia el estado de un sistema, la magni-
tud del cambio de cualquier funcién de estado depende sélo del estado inicial y final del
sistema y no de cémo se efectud dicho cambio.

Son funciones de estado el volumen, la presién, la energia interna, la entalpia, la
entropia, etc.
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. 2.1 Primer principio de la termodinamica |

El primer principio de la termodinamica es, en esencia, el principio de conserva-
cion de la energia aplicado a cualquier proceso termodinamico, ya que controla los inter-
cambios energéticos que tienen lugar entre un sistema y su entorno.

Cualquier sistema esta formado por particulas que, por encontrarse en movimien-
toy estar sometidas a fuerzas de interaccién, poseen energia cinética y potencial.

Se llama energia interna, U, de un sistema a la energia total (cinética + potencial)
de todas las particulas que lo constituyen.

El valor absoluto de la energia interna de un sistema no puede conocerse, pero
pueden determinarse sus variaciones, AU, que es lo que interesa, en funcién del calor,
Q, y del trabajo, W, intercambiados con el entorno durante un proceso.

En funcién de la energia interna, el primer principio de la termodinamica puede
enunciarse en la forma:

La variacién de la energia interna de un sistema es igual a la suma del
calor desprendido o absorbido por dicho sistema, Q, y el trabajo realizado
por o sobre el sistema, W.

Su expresion matematica es:
AU=Q+ W

Segln esta expresion, la energia interna de un sistema aumenta, AU > 0, si
absorbe calor, +Q, o si se hace un trabajo contra él, + W (por ejemplo, una compresién).
En cambio, disminuye, AU < 0, si pierde calor, — Q, o si efecttia un trabajo contra el
entorno, — W (por ejemplo, una expansion). En este tiltimo caso, los signos de Q y de W
son, como vemos, negativos.

La energia interna es una funcién de estado.

Por tanto, podemos decir que:

La variacion de la energia interna s6lo depende de los estados inicial
y final del sistema, y no del camino seguido durante la transformacién.

A.1*.- Calentamos el gas de un cilindro metalico vertical dotado de un pistén de
3 kN de peso y el pistéon se desplaza 20 cm. Considerando que el calor absorbido por
el gas ha sido 40, calcula la variacién de energia interna del gas.

A.2*.-a) {Qué significado fisico tiene la energia interna de un sistema?
b) {Qué significa que la energia interna es una funcién de estado?
c) ¢Se puede determinar la energia interna de un sistema?

En las reacciones en las que intervienen gases, se suele realizar un trabajo mecani-
co de expansién (signo negativo) o de contraccion (signo positivo), normalmente a la
presion atmosférica, p, constante. En este caso: W = — pAV (el signo menos se debe a que
Wy AV tienen siempre signos contrarios), con lo que la expresién del primer principio
queda en la forma:

AU = Q- pAV
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\ 3 \ APLICACIONES DEL PRIMER PRINCIPIO

El Primer Principio de la Termodinamica es de gran utilidad para estudiar los
intercambios de energia en los procesos quimicos. Una reaccién quimica se puede reali-
zar de dos formas principalmente:

1. Proceso a volumen constante

Cuando una reaccién transcurre en un recipiente cerrado no varia el volumen del
sistema durante el proceso quimico y, por lo tanto, no habra trabajo de expansién y
tampoco trabajo de compresion.

Aplicando el Primer Principio: AU = Q + W, como, W = — pAV, se puede ex-
presar también de la forma:

AU = Q-pAV
Si, tal como hemos dicho: V=cte = AV =0, entonces:
AU=Q,-p-0=Q,

En estos casos, el calor que se absorbe o se desprende, y que habitualmente se
simboliza como Q, (calor a volumen constante), equivale integramente a la variacién de
la energia interna que se produce en dicha reaccién.

-Cuando Q, > 0, proceso endotérmico, el sistema ha recibido calor del entorno y
por tanto la energia interna del sistema ha aumentado; es decir, el contenido energético
de los productos es mayor que el de los reactivos.

-Cuando Q, < 0, proceso exotérmico, el sistema cede calor al entorno a costa de
su propia energia y por tanto la energia interna del sistema disminuye. Eso significa que
el contenido energético de los productos es menor que el contenido energético de los
reactivos.

2. Proceso a presion constante

Lo mas habitual es que los procesos fisicos y quimicos se realicen en recipientes
abiertos y a presién atmosférica, que podemos considerar constante. En estos casos, para
un sistema que puede cambiar de volumen, tendremos:

AU=Q+W=Q,-pAV = Q =AU+ pAV

donde Q,es el calor a presién constante.

. 3.1 Entalpia |

Para expresar la transferencia de calor que tiene lugar entre el sistema y el entorno
en procesos a presion constante, se suele utilizar una nueva magnitud, que se denomina
entalpia, representada con la letra H. La entalpia es una funcién de estado, s6lo depende
del estado en el que se encuentre el sistema. Se mide en julios y su valor viene dado por:

H=U+pV
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Como:
Qp =AU+ pAV=(U,-U) +p(V,-V))=U,-U, +pV,-pV,
Qp =(U,+pV,)-(U, +pV))=H,-H,
Si: p=cte = p, =p,
Qp =H,-H =AH
y por tanto:

El calor intercambiado a presion constante es igual a la variacién de entalpia del
sistema, que sélo depende del estado inicial y final del sistema y no del camino seguido,
ya que la entalpia es una funcién de estado.

Ademas, si: Qp = AU + pAV
y Q,=AH
entonces: AH = AU + pAV

De la misma manera que en los procesos que transcurren a volumen constante el
Primer Principio de la Termodinamica media la variacion en la energia interna del siste-
ma, cuando la reaccion se realiza a presién constante, el Primer Principio medira la
variacion de entalpia del sistema. Es decir:

- En los procesos endotérmicos: Q,>0 = H,>H = AH>0
- En los procesos exotérmicos: Qp <0 = Hp <H = AH<O
donde:

H_ = entalpia de los reactivos; H, = entalpia de los productos

. 3.2 Entalpia de reaccion |

Se denomina entalpia de reaccién a la variacion de entalpia que tiene
lugar cuando se produce una reaccién a presién constante y equivale al
calor que desprende o absorbe el sistema cuando tiene lugar esa reaccién.

La variacion de entalpia en una reaccién quimica viene dada por:

AH, =SH

productos

*H

reactivos

Ecuaciones termoquimicas

Una ecuaci6on termoquimica es una ecuacién quimica ajustada en la que se dan
expresamente, y a la derecha de ella, los parametros termodindmicos correspondientes;
casi siempre la variacion de entalpia.

Por ejemplo:
C (s, grafito) + 0, (g — CO, (g); AH =-393,5k]
2CO (g +0,(g — 2CO,(g; AH,=-566k

En las ecuaciones termoquimicas se utilizan, salvo indicacién en contra, condi-
ciones estandar. Entre otras, son las siguientes:

- La presién estdndar es 1 bar (que equivale a 10° Pa) y que, aproximadamente,
coincide con 1 atm. Si se trata de una mezcla de gases, la presion parcial de cada gas
tiene que ser la estdndar.
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- Cada sustancia pura, reactivo o producto, se encuentra en el estado fisico de
agregacion en el que es mas estable. Si se trata de s6lidos, se especifica la variedad
alotropica més estable en esas condiciones.

- Para sustancias disueltas, el estado estandar se refiere a la concentraciéon 1 molar.

- No hay una temperatura estdndar, pero normalmente los datos se tabulan a la
temperatura de 25 °C (298,15 K).

Cuando los datos termodinédmicos se refieren a procesos estandar, se indica con
un superindice «°», de forma que AH°_significa entalpia estandar de reaccién.

EJEMPLO 1
Dada la siguiente ecuacion:
CaCO, (s) — CaO (s)+CO,(g9); AH=181,2kJ
Calcula el calor, a presion constante, que es necesario suministrar para descomponer 1 kg de carbonato de calcio.

La masa molar del carbonato de calcio es: M = 40 + 12 + 3 - 16 = 100 g/mol. la cantidad de sustancia que vamos a
descomponer es:
n =1000/100 = 10 mol de unidades férmula de CaCO,
Segun la ecuacion, para descomponer 1 mol de carbonato se precisa suministrar 181,2 kJ, luego para descomponer
10 mol se necesitan:

1 mol 10 mol
= ; x=1812KJ
181,2 kJ X

Diagramas entalpicos

Un diagrama de entalpia o diagrama entalpico es una representacion gréafica esque-
matica del cambio de entalpia de un proceso. En el eje vertical se representa la entalpia
creciente, y en el eje horizontal, el avance de la reaccién.

Como no es posible conocer valores absolutos de la entalpia, el origen de coorde-
nadas no esta determinado. Lo importante de estos diagramas es que permiten visualizar
tanto la posicién energética de productos y reactivos como la diferencia de entalpia entre
dos estados.

T 2 NO T C+0,
H Productos H Reactivos
AH < 0
AH >0

N, + O, CO,

Reactivos Productos

Avance de la reaccibon —» Avance de la reaccion —»

Proceso endotérmico Proceso exotérmico
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Unareaccién es endotérmica cuando la entalpia de los productos es mayor que la
entalpia de los reactivos:

H

productos

>H

eactives = AH_ > 0 (positiva)
Una reaccion es exotérmica cuando la entalpia de los productos es menor que la
entalpia de los reactivos:

<H

reactivos

= AH_ <0 (negativa)

productos

- En reacciones entre sustancias condensadas (s6lidos y liquidos) la entalpia de
reaccion coincide con la variacion de la energia interna de ésta, ya que AV suele ser tan
pequena, que puede despreciarse, con lo que, de la ecuacion:

AH = AU + pAV
se deduce que: AH = AU

- En las reacciones en las que intervienen gases puede suponerse un comporta-
miento ideal y aplicar la ecuacion de estado pV = nRT. Ahora, a presién y temperatura
constantes:

pAV = AnRT

donde An es la variacién del namero de moles de las sustancias gaseosas que intervie-
nen en la reaccién.

An = n° moles de productos gaseosos — n° de moles re reactivos gaseosos

Sustituyendo, ahora, en la ecuaciéon: AH = AU + pAV, tendremos:

AH = AU + AnRT

EJEMPLO 2
Calcula el cambio de energia interna que tiene lugar en la sintesis del triéxido de azufre a 1 atm y 25 °C, segun la
ecuacion:
280,(9) +0O,(9) —» 2304(9); AH°=--198,2kJ
Todas las sustancias estan en estado gaseoso, por lo que: An =2 —(2 + 1) = — 1 mol.

Segtin la expresion que relaciona AH y AU para una reaccion en la que intervienen gases:

AH° = AU° + AnRT
AU° = AH° — AnRT
Por tanto:
AU° =-198,2 — (-1) - 8,31 - 1072 - 298 = - 195,7 kJ

Hemos tomado el valor de R = 8,31 - 107 kJ / (mol K) para que las unidades sean homogéneas, ya que el valor de la

entalpia esta expresada en kJ.

EJEMPLO 3*

La vaporizacion de 1 mol de mercurio, a 350 °C y presion constante de 1 atm, absorbe 270 J/g de Hg vaporizado.

Calcular:
a) El trabajo de expansion realizado, en kdJ/mol a presion constante.
b) La variacién de energia interna experimentada, en kJ/mol.
c) La variacion de entalpia experimentada, en kJ/mol.

Datos: A, (Hg) = 201; densidad del Hg liquido = 13,6 g/mL; 1 atm = 101300 Pa; R = 8,31 J/(K-mol) = 0,082 atm-L/(K-mol).
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El proceso de vaporizacion se representa mediante la ecuacion:
Hg () = Hg(g)

a) Al pasar de liquido a gas el sistema sufre una expansion (aumento de volumen),a presion constante. El trabajo de

expansion sera:
W=-pAV=-p(V,-V)

A partir de la ecuacion de los gases perfectos, pV = nRT, obtendremos el volumen del gas y con la definicién de

densidad, el volumen del liquido, teniendo en cuenta que la masa de mercurio es la masa de 1 mol:
V, =1-0,082 (350 + 273) /1=51,1L=5,11-102 m3
Vi=m/d=201/13,6 = 14,8 mL = 1,48 - 10° m?
El trabajo de expansion para 1 mol sera:
W=-p(V,- V) =-101300 (5,11 - 102 - 1,48 - 10) = - 5175 J/mol = - 5,175 kJ/mol.

El signo negativo indica que el sistema realiza un trabajo contra el exterior en el proceso de expansion. La presion se
ha expresado en pascales y el volumen en metros ctibicos, para que todas las unidades estén en el SI.

b) Aplicando el primer principio de la termodindmica y, teniendo en cuenta que nos piden la variacién de energia
interna para un mol, es decir, 201 g, tendremos:

AU=Q+ W =270-201 + (- 5175) = 49095 J/mol = 49,1 kJ/mol

¢) Como el proceso es a presion constante: AH = Qp, esto es: AH = 270 - 201 = 54270 J/mol = 54,27 kJ/mol.

El signo positivo nos indica que es un proceso endotérmico: ya sabemos que vaporizar un liquido requiere aportar
energia al sistema desde el exterior.

A.3*.-Dada la ecuacion quimica (a 25 °Cy 1 atm): Conexiona
2HgO (s)>2Hg() + 0O, (g); AH=181,6k] cortiente continua 8 Termometro
Calcula: Agitador

a) La energia necesaria para descomponer 60,6 g de mondxido de mercurio.
b) El volumen de oxigeno, medido a 25 °C y 1 atm, que se produce al
calentar suficiente cantidad de HgO para absorber 418 kJ.

Aislamiento

Agua

A.4.- La combustién de 1 g de benceno, C;H, (/) en una bomba calorimétrica
desprende 40 k], a 25 °C.

Calcula los valores de AU° y de AH®, para la reaccién de combustion del
benceno.

Camara de reaccion

Hilo metalico de
resistencia para
inflamar la carga

3.3 Ley de HeSS | Bomba calorimétrica

Como la entalpia es una funcion de estado, la variacién de entalpia de una reac-
cién, AH, depende sélo de las sustancias iniciales y finales, pero no de los pasos inter-
medios o camino de la reaccién. Esto permite calcular las entalpias de muchas reaccio-
nes, que no pueden medirse directamente.

Asi, por ejemplo, la reaccion de combustién del carbono (grafito) a mondxido de
carbono:

1) C(s)+%20,(g — CO(g); AH,=7?
tiene gran interés; pero su entalpia de reaccién, AH_, no puede medirse directamente,
por lo que se sigue otro camino.

Para la combustién del CO puede medirse su entalpia de reaccién, AH,:
2) CO(g + »0,(g — CO,(g; AH,=-2830Kk]
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Asimismo, puede medirse el calor de combustién del carbono (grafito) a CO,:

3) C(s)+0,(g — CO,(g); AH,=-393,5Kk]

Ahora bien, si nos fijamos un poco, veremos que la reaccién 1) seguida de la 2) es
lo mismo que la 3); es decir, que esta Gltima es la suma de las dos primeras. Por tanto,
debe cumplirse que:

AH, = AH, + AH,

Asiresulta: AH1 = AHS - AHZ =-393,5-(-283,0) = -110,5 kJ

Este es un ejemplo sencillo y particular de la llamada ley de Hess o de la aditividad
de los calores de reaccién, que puede enunciarse en la forma:

Cuando una reaccién quimica puede expresarse como suma algebraica
de otras, su calor de reaccion es igual a la misma suma algebraica de los
calores de las reacciones parciales.

Esta ley fue enunciada por el quimico ruso G. H. Hess, en 1840, unos afios antes
de que se estableciese el primer principio de la termodinamica, con el que, en esencia,
coincide. Esta anticipacion es la causa de que conserve todavia su nombre primitivo.

La ley de Hess es de gran utilidad practica, ya que permite calcular el calor de
cualquier reaccion con tal de que pueda obtenerse como suma algebraica de dos o més
reacciones cuyos valores son conocidos.

EJEMPLO 4

Calcular la entalpia de la reaccion de hidrogenacién del eteno a etano:

C,H, (9) + H,(9) — C,Hg(9)
a partir de las entalpias de las reacciones de combustién siguientes:

1) C,H, (9) + 30,(9) » 2CO,(g9) + 2H,0 (I); AH, =—337,3 kcal
2) C,H (g) + 7/20,(g) — 2CO, (g) + 3H,0 (I); AH, =-372,9 keal
3)H, (g) + 1120,(g) — HO(I); AH, =- 68,3 kcal

Para calcular la entalpia que nos piden, usando la ley de Hess, debemos escribir las ecuaciones que nos dan como
datos, de forma que su suma produzca la ecuacién problema. Para ello, podemos invertirlas y/o multiplicarlas por los
coeficientes que consideremos necesarios. La suma de las entalpias de las reacciones asi escritas nos dara el resultado que
buscamos. En este caso, deberemos invertir la ecuacion 2):

C,H,(g + 30,(@* — 2C0O,(@* + 2H,0(D*; AH, = -337,3 kcal
2CO, (@* + 3H,0()* — CHy(g + 7/20,(g)*; AH,=+372,9 kcal
H,(g) + 1/20,(g* — H,OD% AH, = - 68,3 kcal
Podemos comprobar que al sumar las tres ecuaciones asi escritas, eliminando las sustancias que estén en ambos

lados (se han marcado con un asterisco), obtenemos la ecuacion de la hidrogenacion del eteno. La entalpia de la reaccion
2, al invertirse, cambia de signo. La entalpia que buscamos sera:

AH = -337,3 + 372,9-68,3 = — 32,7 kcal

A.5*.- A partir de las siguientes ecuaciones termoquimicas:

C (grafito) + O, (g) — CO, (g) AH=-393,5k]J
H, (g) + 1/2 0, (g) — H,O ()); AH= —285,8 k]
2C,H,(g) +70,(g) = 4CO,(g) + 6H,0(); AH=-3119,6k]
Calcula:

a) La entalpia de la reaccién: 2 C (grafito) + 3 H, (g) — C,Hj (g).
b) La cantidad de calor, a presién constante, que se libera en la combustién de
100 g de etano.
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. 3.4 Entalpias de formacion |

Lo mismo que ocurre con la energia interna, no es posible determinar el valor
absoluto de la entalpia de una sustancia. Por ello se establece una escala arbitraria de
valores de entalpias basada en asignar a la entalpia de formacién de las sustancias sim-
ples, en su estado fisico mas estable (a 25 °C y 1 atm), el valor cero.

La entalpia normal o estandar de formacién, AH®;, se define como
la entalpia de la reaccién de formacién de un mol de sustancia, en su esta-
do normal o estandar (mas estable), a partir de las sustancias simples co-
rrespondientes, también en sus estados normales.

Por ejemplo:

1/2N, (g) + 3/2H,(g) — NH,(g); AH°; = - 46,2 kJ

Sin embargo, si consideramos la reaccién:

CO(g) +2H,(g) — CH,0OH (); AH =-128,1k]J

La entalpia de esta reaccién no es la de formacion del metanol, porque no se forma
a partir de las sustancias simples necesarias: C (s), H, (g), O, (g).

La verdadera entalpia de formacién sera la de la reaccion:

C(s) +1/20,(g) + 2H,(g) — CH,OH(l); AH° =-238,6k]

Por tanto, la entalpia de formacién de una sustancia, AH®, serd su entalpia con el
criterio que hemos adoptado.

Una de las formas més convenientes de tabular los datos termoquimicos conoci-
dos es mediante las entalpias normales de formacién, como puede verse en la tabla de
entalpias estandar de formacién (tabla 1).

Sustancia | AH°,(kJ/mol) Sustancia AH;(kJ/mol)
H,O(9) -241,8 Metano CH, (g) —74,9
H,O (1) —285,8 Etano C,Hs (9) —847
HF (9) -286,6 Eteno C,H, (9) +52,3
HCI(g) -92,3 Etino C,H, (g) +226,8
NaCl (s) -411,0 Propano C,Hg (9) ~103,8
CaO (s) -635,6 n-Butano C,Hy0(9) —124,7
CaCO,(s) —1206,9 n-Hexano CeHy, (1) -167,2
CO(g) -110,5 Benceno CgHs (1) +49,0
CO,(9) —-393,5 Metanol CH,OH (1) —2386
NO (g) +90,4 Etanol C,H5OH (1) —277.6
NH, (9) -46,2 Ac. formico  HCOOH () —409,2
SO, (9) —296,1 Ac. acético CH,COOH (l) —487,0
SO, (9) —395,2 Cloroformo ~ CHCl, (1) ~131,8

Tabla 1. Entalpias estandar de formacion de algunas sustancias a 25 °C

Por aplicacion de la ley de Hess, las entalpias de formacién permiten calcular
facilmente la entalpia de cualquier reacciéon quimica con tal de que se conozcan los
valores de AH°; de todas las sustancias que intervengan. En efecto, supongamos la
reaccion:

aA + bB — c¢C + dD;

Productos

AHP_ =7

Reactivos
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Donde a, b, ¢y d son los coeficientes estequiométricos. Para esta reacion, AH®
vendréa dado por:

AHP = [CAH?(C) + dAH°(D)] - [aAH°(A) + bAHP(B)]

reaccion

reaccion

donde a, b, ¢ y d estdn expresados en moles. La ecuacion anterior puede generalizarse
como sigue:

AH° =2Xn pAH"f (productos) - Zn AH°;(reactivos)

reaccion

donden_ yn » Tepresentan los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos, y
¥ (sigma) significa «la suma de».

EJEMPLO 5

A efectos practicos, se puede considerar la gasolina como octano (CgH, ). La reaccion de combustion de la gasolina

es: CgH, 5 (1) + 25/2 0, (g) — 8 CO,(g) + 9 H,0 (9).

Conociendo la entalpia de formacion estandar del octano AH°; = —250 kJ/mol, calcula la entalpia de esta reaccion

tomando los datos necesarios de la tabla de entalpias estandar de formacion.

Las entalpias de formacién estandar de las sustancias que intervienen en la reaccion son:

AH% (CgH,,) = — 250 kJ/mol
AH®; (CO,) = -393,5 kJ/mol
AH® (H,0) = -241,8 kJ/mol
AH% (0,) = 0kJ/mol
La variacién de entalpia estaindar de la reaccion valdréa:
AHP = 8 AH°(CO,) + 9 AH°(H,0)] - AH°(C,H,,
AHC

reaccion

reaccion

A.6*.- A 25 °C y 1 atm de presion, la variacién de entalpia es 3351 kJ para la
reaccion:
2 ALO, (s) = 4Al(s) +30, (g)
Calcula: a) La entalpia de formacién estdndar del Al,O,.
b) La variacién de entalpia cuando se forman 10 g de AL,O,, en las mismas
condiciones de presion y temperatura.

A.7*.- El sulfuro de cinc al tratarlo con oxigeno reacciona segtn:
27ZnS (s) +30,(g) — 27ZnO (s) + 2 S0, (g)
Si las entalpias de formacién de las diferentes especies expresadas en kJ/mol
son: (ZnS) = - 184,1; (SO,) = - 709; (ZnO) = - 349,3:
a) ¢Cual seré el calor, a presién constante de una atmosfera, que se desprendera
cuando reaccionen 17 g de sulfuro de cinc con exceso de oxigeno?
b) {Qué volumen de SO,, medido a 25 °Cy 1 atm, se obtendran?

A.8*.- a) Calcula la variacién de entalpia cuando se obtiene benceno a partir de
acetileno segtin la reaccion: 3 C,H, (g) — C.Hg (]).

b) Calcula el calor producido, a presién constante, cuando se queman 100 g de
acetileno gaseoso.

Toma los datos necesarios de la tabla 1.

= 8(-393,5) + 9 (- 241,8) — (- 250) = —5074,2 kJ
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A.9%.- Lareaccion de la hidracina (N,H,) y el peréxido de hidrégeno (H,O,) se

utiliza para la propulsion de cohetes:
N,H, () + 2H,0,() » N, (g) + 4H,0(l); AH°=-710k]

Las entalpias de formacién de H,O, (I) y de H,O (I) son, respectivamente,
-187,8 kJ/mol y - 285,8 kJ/mol.

a) Calcula la entalpia de formacién de la hidracina.

b) {Qué volumen de nitrégeno, medido a — 10 °C y 50 mmHg, se producira
cuando reaccionen 64 g de hidracina?

A.10*.- Analiza justificadamente la veracidad o falsedad de las siguientes propo-
siciones:

a) En algunas reacciones, el calor de reaccion a presién constante es igual a la
variacién de energia interna.

b) la condensacién es un proceso endotérmico.

c) las entalpias de formacién pueden ser positivas o negativas.

. 3.5 Entalpias de combustion |

La caracteristica mas destacadas de un combustible es su contenido energético,

que viene determinado por su entalpia de combustién, AH ..

EJEMPLO 6*

En la combustion de butano (C,H,,) se forman dioxido de carbono y agua (vapor). Las entalpias de formacion del
butano, agua (vapor) y dioxido de carbono son, respectivamente: — 28,81; — 68,38 y — 94,05 kcal/mol. Calcula:

a) La entalpia de combustion del butano.
b) El volumen de oxigeno, medido en condiciones normales, que se consumira en la combustion de 4 kg de butano.

a) Lareaccion de combustién del butano es:

C,H,, (g +13/20,(g) - 4CO,(g) +5H,0(g)
Aplicamos la ecuacion:
AH° = anAHOf (productos) - Zn AH®(reactivos)
Si sustituimos los valores dados, y dado que, por definicién, AH?; (O,) = 0, resulta:
AP, uion (CyHig) = 4 AH(CO,) + 5 AHP(H,0) - AH(C,H, )
AHC o (C,H,,) =4 (~94,05) + 5 (- 68,38) — (- 28,81)
AH®  stion (CaHy )= — 688,29 keal/mol
b) La masa molar del butano es 58 g/mol, la cantida de sustancia sera:
n=m/M=4-10°/58 = 69 mol de moléculas de butano

De la ecuacién quimica se deduce que 1 mol de C,H, , consume 6,5 mol de O, .

combustién

1mol C,H,, 69 mol C,H,,
6,5 mol O, X

; X = 448,5 mol de moléculas de O,

Puesto que, en condiciones normales, 1 mol de cualquier gas, supuesto ideal, ocupa un volumen de 22,4 L, tendre-
mos:

1mol O, 448,5mol 0, V=10-10°L de O
224L % ’ 2
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A.11.- Calcula la energia desprendida en la combustion, a presién constante, de
10 g de los siguientes combustibles (toma los datos necesarios de la tabla 1):

a) Metano.

b) Etanol.

¢) n-butano.

¢Cudl de los tres es mejor combustible a igualdad de masa? {Cual serd mejor
combustible desde el punto de vista ambiental?

A.12.- {Qué calor se desprende al quemar 10 dm?® de acetileno, medidos a 25 °C
y 1 atm?

A.13*.- La combustién del pentaborano liquido se produce segin la reaccion:
2 B.H, () + 120, (g) — 5 B,0, (s) + 9 H,0 ()
Calcula: a) la entalpia de combustion estandar del pentaborano.
b) El calor que se desprende, a presion constante, en la combustién de 1 g de
pentaborano.
Datos: AH®; [B,H, (/)] = 73,2 kJ/mol; AH% [B,0, (s)] = -1263,6 k]/mol;
AH®, [H,0 (I)] = - 285,8 kj/mol

« 3.6 Energias de enlace |

Una reaccién quimica consiste en un nuevo reagrupamiento de los &tomos de los
reactivos para formar los productos. Esto supone la ruptura de ciertos enlaces y la
formacion de otros nuevos. Si se conociesen las energias de estos enlaces, se podria
calcular facilmente la entalpia de reaccién.

Se llama energia de enlace a la energia necesaria para romper un mol
de dichos enlaces.

Como se suele trabajar a presién constante, se trata realmente de la entalpia de
enlace. Asi, por ejemplo, en el cloruro de hidrégeno, la entalpia del enlace hidrégeno-
cloro es la variacion de entalpia de la reaccién:

HCl(g) — H(g) +Cl(g; AH=431k]

de donde resulta que su valor sera de 431 kJ/mol. Cuanto mas elevada sea la energia
de enlace, més fuerte y mas estable serd dicho enlace.

En la tabla 2 se dan las entalpias o energias de los enlaces mas corrientes. Su
valor es una media de los valores de esos enlaces en distintos compuestos.

A partir de las energias medias de enlace pueden calcularse aproximadamente
las entalpias de reaccion entre sustancias gaseosas. En efecto, teniendo en cuenta
que para la ruptura de enlaces hay que suministrar energia, esto es, la absorbe el
sistema (signo +), mientras que al formarse nuevos enlaces se desprende energia
(signo -), se deduce que:

AH°_, . .on = Z(energia de enlaces rotos) — X(energfa de enlaces formados)

Enlace Energia (kJ/mol)

436
415
390
464
347
285
352
159
610
615
736
418
498
837
891
946

1l [ R I B
ZZ00zZ0zZ2z0Z20Z20xITITITTIT

O00Z000zZ2Z0000zZ0TI
|

P
n

Tabla 2. Energias medias de enlace
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EJEMPLO 7

Calcula la entalpia estandar de la reaccién de combustion del metanol:
CH;OH + 3/20, — CO,+2H,0
a partir de los datos necesarios de la tabla 2.

Enlaces que se rompen: tres C-H, un C-0 y 3/2 de O=0. Enlaces que se forman: dos C=0 y tres O-H.

Aplicando la expresion:
AH° = Y(energia de enlaces rotos) — X(energia de enlaces formados)

reaccion
AH° = (3-415 + 352 + 3/2 - 498)—(2-736 + 3-464) =—-520 k]

A.14*.- Determina los valores de las entalpias de las siguientes reacciones:
a)H, (g) + Cl, (g — 2 HCI (g)
b) CH,=CH, (g) + H, (g — CH,CH, (g)

Datos: Energias de enlace: (H-H) = 436,0; (ClI-Cl) = 242,7; (C-H) = 414,1;
(C=C) = 620,1; (H-Cl) = 431,9; (C-C) = 347,1 (en kJ-mol™)

A.15.- a) Calcula la entalpia de enlace H-Br sabiendo que la entalpia de formacion
del HBr (g) es 49,5 kJ/mol y las de disociacién del H, y el Br, son 436 y 193 kJ/mol,
respectivamente.

b) {Qué energia habra que comunicar para disociar 10 g de HBr?

\ 4 \ SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

A primera vista, puede parecer, como creyeron grandes cientificos del siglo XIX,
que sélo los procesos exotérmicos podrian realizarse espontineamente. Sin embargo,
muchos procesos fisicos endotérmicos ocurren espontaneamente en la vida ordinaria.

Por ejemplo, la fusion del hielo, la evaporacién de un liquido, la disolucién de
muchas sales en agua, etc.

Entonces, AH no puede servimos por si solo como una medida de la espontanei-
dad de un proceso.

Al estudiar los ejemplos mencionados y muchos casos més, se llega a la conclu-
sion: el carater exotérmico favorece la espontaneidad de un proceso, pero no la garantiza.
Es posible, por ejemplo, que una reaccién endotérmica sea espontanea, asi como es
posible que una reaccién exotérmica no lo sea. En otras palabras, no se puede predecir si
una reaccion ocurrira de manera espontanea si se consideran sélo los cambios de energia
del sistema. Para hacer este tipo de predicciones es necesario buscar otra magnitud ter-
modinamica: la entropfia.

Entropia

Para predecir la espontaneidad de un proceso es necesario conocer dos cosas
respecto del sistema. Una es el cambio en la entalpia, AH, la otra es la variaciéon de
entropia,AS.

Desde un punto de vista microscopico, la entropia puede considerarse como una
medida del grado de desorden de un sistema.
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En la fusién del hielo a agua liquida, por ejemplo, hay un pequeno aumento del
desorden, mientras que en la evaporaciéon del agua liquida a vapor de agua hay un gran
aumento del desorden. En ambos casos, hay un correspondiente aumento de entropia.
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El segundo principio de la termodinamica dice:

En un proceso espontaneo, el desorden total del sistema y de su
entorno siempre aumenta.

Para expresar de forma cuantitativa este principio, se necesita una magnitud
macroscopica que sea una medida del desorden de las particulas (4tomos y moléculas)
que integran un sistema. Esta es, la entropia, S, que es una funcién de estado y se mide
en J/K. Para cualquier proceso espontaneo puede, entonces, escribirse:

AS, = (AS +AS_ . )>0

total —
la variacion de entropia del sistema es positiva (AS
el desorden. Por otro lado, AS
aumenta (AS
éste (AH

sistema

entorno
sistema > 0) 8i sus particulas aumentan
entorno €5ta relacionado con la energia intercambiada, y
> 0) sirecibe calor del sistema, es decir, si disminuye la entalpia de

sistema

entorno
<0).

La expresion anterior permite justificar también la existencia de procesos espon-
taneos en los que el estado final del sistema resulta mas ordenado que el inicial. Esto
es posible siempre que el aumento de entropia del entorno sea mayor que la disminu-
cién de entropia del sistema.

Variacion de la entropia en algunos procesos

- Cambios de estado: S(s6lido) < S(liquido) <S(gas)

- Disolucion de un sélido en un liquido:

S(disolucic’)n] > S(soluto sélido) T S(disolvente liquido)

- Mezcla de gases: S(mezcla) > ZS(gas puro)

- Aumento de la temperatura: T, <T,

S(sistema a T) < S(sistema a T,)

A.16*.- Indica, razonadamente, como variara la entropia en los siguientes proce-
sos:

a) Disolucién de nitrato de potasio en agua.

b) Solidificacién del agua.

c) Sintesis del amoniaco: N, (g) + 3 H,(g) — 2 NH,(g)

El ejemplo mas tipico es el
de un gas ideal o perfecto, ence-
rrado en un matraz mediante una
llave y que, al abrirla, se expan-
siona, a temperatura constante,
a otro matraz, en el que previa-
mente se habia hecho el vacio.
Al ser un gas perfecto, la varia-
cion de entalpia es nula, AH = 0.
Sin embargo, el gas se distribu-
ye uniformemente entre ambos
matraces; pero nunca se da el
caso contrario: que un gas en-
cerrado en dos matraces se con-
centre espontaneamente en uno
solo.
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A.17*.- Razona como varia la entropia en los siguientes procesos:

a) Formacion de un cristal iénico a partir de sus iones en estado gaseoso.
b) Fusion del hielo.

¢) Sublimacién del yodo.

. 4.1 Variacion de entropia en una reaccion quimical

Hemos visto que la entropia de una sustancia aumenta segtin pasa del estado
solido al estado liquido y de éste al estado gaseoso; es un proceso légico, ya que las

particulas van adquiriendo mayor movilidad y, por tanto, aumenta el desorden del Sustancia | S°(J-K-1-mol-)
sistema, Segtn eso, podemos decir que:
Br, (1) 152,3
En el cero absoluto, una sustancia pura y perfectamente cristalina C (diamante) 2,5
(infinitamente ordenada) tiene un valor de entropia cero, ya que el desor- C (grafito) 5,7
den de sus particulas es nulo. Cl, (9) 223,0
H,(9) 130,6
Esto es considerado el Tercer Principio de la Termodinamica. 1, (s) 116,7
Esa situacién es imposible de conseguir, pero nos sirve como referencia para 0O,(9) 205,0
determinar los valores de entropia de las diferentes sustancias. N, (9) 191,5
En ese sentido, se denomina entropia molar estandar de una sustancia, S°, al CH,(9) 186,2
incremento de entropia de un mol de dicha sustancia en condiciones estandar con CO(g) 197,9
respecto a la que le corresponderia en el cero absoluto. CO, (9) 213,6
Como la entropia es una funcién de estado, su variacién en una reaccién qui- C,HOH (I) 160,7
mica a temperatura constante se puede determinar numéricamente a partir de valores CH,COOH (1) 159,8
de las entropias de las sustancias que intervienen en ella. H,0 (g) 188,7
aA + bB — ¢C + dD H,O (I) 70,0
A8, ccion = 1€5°(C) + dS°(D)] - [aS°(A) + bS°(B)] HCI (g) 187,0
donde a, b, ¢ y d estdn en moles. La ecuacién anterior puede generalizarse como CaO(s) 39,8
sigue: CaCO; (s) 92,9
NH, (9) 192,5
A8 ccion = 20 pS" (productos) —Xn S° (reactivos)

Tabla 3. Entropias molares estandar

donden,y n, representan los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos.

Fijate en que las entropias molares de los productos y los reactivos tienen valores
absolutos y por eso no se pone el simbolo de incremento delante de ella al contrario de
lo que ocurria con las entalpias de formacion.

En la tabla 3 se recogen los valores la entropia molar estandar de algunas sustan-
cias, en J/K-mol.

A.18.- A 25 °Cy 15 atm de presion el etino gas se transforma en benceno liquido

segln la siguiente reaccion:
3C,H, (g) - CHy () AH=-631Kk]

a) Razona si la variacién de entropia asociada a la formacién del benceno sera
positiva o negativa. Calcula la variacion de entropia, suponiendo que la reaccion se
produce en condiciones estandares.

b) Calcula el calor a presién constante intercambiado cuando se hayan formado
50 g de benceno liquido.

Datos: S°(C,H,) = 200,9 J/K-mol; S°(C,;H;) = 173,4 J/K-mol.
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\ 5 \ ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS

Lo mismo que determinados procesos fisicos, antes considerados, existen reac-
ciones quimicas endotérmicas que son espontaneas a temperatura ordinaria. Por ejemplo,
el carbonato de amonio se descompone espontaneamente a temperatura ambiente, des-
prendiendo un fuerte olor a amoniaco:

(NH,),CO, (s) — NH,HCO, (s) + NH, (g); AH = 40,2 k]

Por lo que acabamos de ver, para predecir la espontaneidad de un proceso, tanto
fisico como quimico, habra que tener en cuenta la tendencia del sistema a pasar esponté-
neamente a un estado de energia minima (o mejor, de entalpia minima) y maximo desor-
den o entropia maxima. Por lo tanto, para predecir la espontaneidad, hemos de idear
una magnitud termodinamica que englobe a ambas. Esta es la llamada energia libre de
Gibbs, o simplemente, energia libre, G:

G=H-TS
donde T es la temperatura absoluta.

Se puede ver que G tiene unidades de energia (tanto H como TS tienen unidades
de energia). Al igual que Hy S, G es una funcion de estado.

La variacién de energia libre de un sistema, AG, nos va a indicar de forma defini-
tiva la espontaneidad o no de una reaccion quimica a una determinada temperatura, ya
que engloba los dos aspectos que la hacen posible: la energia transferida en el proceso y
el grado de desorden del sistema.

AG = AH-TAS

De forma general, se puede decir que en los procesos a presién constante y a
temperatura constante que son los mas habituales, se cumple que:

- Si AG < 0 el proceso es espontaneo.
- Si AG = 0 el proceso se encuentra en equilibrio.

-Si AG > 0 el proceso no es esponténeo a esa temperatura.

Influencia de la temperatura en la espontaneidad

Es evidente que si la reaccién es exotérmica (AH < 0) y en su evolucién se produ-
ce un aumento de la entropia (AS > 0), tendremos que AG < 0y, por tanto, el proceso
sera espontaneo.

Hay reacciones quimicas en las que los términos entélpico (AH) y entropico (TAS)
estan enfrentados, en estos casos, desempefia un papel fundamental el valor de la tem-
peratura a la que se realiza el proceso, ya que va a influir en que el término entrépico sea
mas o menos negativo y por tanto favorezca o no la espontaneidad de la reaccion.

Teniendo en cuenta que AH y AS varian muy poco con la temperatura, en el

cuadro siguiente puede verse resumida la influencia de la temperatura en la espontanei-
dad de una reaccion quimica.
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AH AS AG
<0 >0 < 0, siempre | Espontanea a cualquier T; la temperatura no influye
<0 <0 <0, a Tbhaja | Espontanea a T bajas. Cuando |AH| > |TAS|
>0, a Talta | No espontanea a T altas
>0 >0 >0, a Tbaja | No espontanea a T bajas
<0, a Talta | Espontanea a T altas, ya que | TAS| aumenta hasta
hacerse mayor que |AH]|
>0 <0 > 0, siempre | No espontanea a cualquier temperatura. Ocurrira el
proceso inverso

A.19*.- a) {Qué significa que una reaccion es espontédnea?

b) ¢{En qué condiciones puede transcurrir espontaneamente una reaccién
endotérmica?

¢) Unareaccién exotérmica, en las proximidades del cero absoluto, itranscurrira
espontaneamente?

A.20*.- Razona la certeza o falsedad de las siguientes afirmaciones, en relacién
con un proceso exotérmico:

a) La entalpia de los reactivos es siempre menor que la de los productos.

b) El proceso siempre sera espontaneo.

A.21*.- Justifica si en determinadas condiciones de temperatura puede ser es-
ponténea unareaccién quimica, la cual:

a) Es exotérmica y en ella disminuye el desorden.

b) Es endotérmica y en ella disminuye el desorden.

c) AH< 0y AS > 0.

A.22*.- Las reacciones quimicas siempre son espontaneas si:

a) Son endotérmicas y presentan una variacion de entropia negativa.
b) Son endotérmicas y presentan una variacién de entropia positiva.
c¢) Son exotérmicas y presentan una variacion de entropia positiva.
d) Son exotérmicas y presentan una variaciéon de entropia negativa.

A.23.- El 6xido de calcio o cal viva se utiliza para blanquear fachadas «apagando-
la» con agua. Su obtencién se realiza descomponiendo térmicamente el carbonato de
calcio, produciéndose el 6xido de calcio y diéxido de carbono. La variacién de entropia
a 25 °C es 161 J-mol K1,

a) {Sera esponténea la reaccién a 235 °C? (Toma los datos que necesites de la
tabla de entalpias de formaci6n).

b) ¢éA qué temperatura habra que llegar para que la reacciéon sea espontanea?
(Supoén que las AH y AS no varian con la temperatura).
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. 5.1 Energias libres de formacion |

La aditividad de las energias libres se cumple del mismo modo que para las entalpias
(ley de Hess), lo que permite realizar calculos de AG anélogos a los que hemos visto para
AH. Asimismo, para cada sustancia, se define su energia libre normal o estandar de
formacion, AG°,.

Igual que en el caso de las entalpias, para las energias libres de Gibbs, se asigna
por convenio a los elementos en su estado de agregacion més estable a la presion de
1 atm y a la temperatura de 298 K el valor cero.

Y mientras que si pueden conocerse valores absolutos de la entropia, no ocurre lo
mismo con las energias libres de formacién; de ahi la necesidad de definir un estado
normal (o estandar).

El valor de AG®; es una medida de la estabilidad de un compuesto respecto a la
descomposicién en sus elementos. Cuando AG®; es negativo, el compuesto es estable,
tanto més cuanto mayor sea el valor absoluto de AG®.. En cambio, si AG® es positivo, el
compuesto es inestable.

Sustancia AG°;(kJ/mol) Sustancia AG°(kJ/mol)
H,0(9) ~228,6 Metano CH, (9) -508
H,O (1) —237,2 Etano C,Hq (9) -32,89
HF (9) -270,7 Eteno C,H, (9) + 68,1
HCI(9) -95,3 Etino C,H, (9) +209,2
NaCl (s) —384,0 Propano C;Hg (9) -23,5
CaO (s) —604.2 n-Hexano CgHy, (1) +35,0
CaCO,(s) -1128,8 Benceno CgHs () +124,5
CO(9) -137,3 Metanol CH,OH (I) —166,3
CO,(9) 3944 Etanol C,HSOH (1) —174.2
NO(g) + 86,7 Ac. férmico  HCOOH (1) —346,0
NH; (9) -16,6 Ac. acético CH,COOH () -389,5
SO, (9) -300,4 Acetona  CH,COCH; (1) —-153,35
S0O;(9) -370,4 Glucosa  CgH,,04 (s) -910,6

Tabla 4. Energias libres estandar de formacion de algunas sustancias a 25 °C

Los valores tabulados de AG®; tienen una gran utilidad para calcular AG® de una
reacci6n quimica.
aA + bB — ¢C + dD
La variacion de energia libre estdndar para esta reaccion vendréa dada por:
AG® . isn = [CAG(C) + dAG°(D)] - [aAG°(A) + bAG®(B)]
donde qa, b, ¢y d estan en moles. La ecuacion anterior puede generalizarse como sigue:

AG° =2Xn pAGOf(productos) - anAGOf(reactivos]

reaccion

donden_ yn » representan los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos.

Para terminar, es muy importante advertir que el valor de AG nos indica el sentido
espontdneo de una reaccion, pero no nos dice nada sobre la rapidez con que se llevara a
cabo. Es decir, la espontaneidad no tiene nada que ver con el tiempo que tarde en
realizarse el proceso.
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EJEMPLO 8*
Dada la reaccion SiO, (s) + C (grafito) — SiC (s) + CO (g):
a) Calcula la entalpia de reaccién y la variacion de energia libre estandares.

b) Suponiendo que AHy AS no varian con la temperatura, calcula la temperatura minima para que la reaccién se
produzca espontaneamente.

Datos: AH% [SIC (s)] = —65 kd/mol; AH’ [SiO, (s)] = -910,9 kd/mol; AR’ [CO (g)] = -110,5 kd/mol. Variacion de
entropia de la reaccién: AS° = 353 j/K.

a) En primer lugar procedemosa ajustar la ecuacion:
SiO, (s) + 3 C (grafito) — SiC (s) + 2 CO (g)

Después, calculamos la entalpia con la expresion: AH® =Xn AH° (productos) - Zn AH®(reactivos)

reaccion
AH® = [1 (-65) + 2 (-110,5)] - 1 (-910,9) = 624,9 kJ
A continuacioén, calculamos AG° con la expresion AG° = AH° — TAS®. Habra que expresar ambos sumandos en la
misma unidad; por ello hemos pasado la variacion de entropia a kJ/K.

AG° = 624,9-298 - 353 - 107° = 519,7 kJ

Puede observarse, por el valor anterior, que la reaccién no es espontanea a 25 °C.

b) Debemos encontrar la temperatura para la cual AG° se hace igual a cero, pues, a partir de ella la reaccion sera
espontanea:

0 = AH°-TAS°
=£D= 624,9 =1770 K
AS 0,353

A partir de la temperatura de 1770 K, es decir, 1497 °C, AG° se vuelve negativo, lo que indica que la reaccion sera
espontanea.

A.24*.-En la fermentacion acética del vino, por la accion de bacterias del género
Acetobacter, el etanol (alcohol vulgar) reacciona con el oxigeno del aire y se transforma
en 4cido acético y agua, y forma el vinagre.

a) Calculala AH° de estareaccién a 25 °C y razona si es exotérmica o endotérmica.
Calcula la AS° a 25 °C y justifica el caracter positivo o negativo de esta variacién a
partir de las caracteristicas de la reaccion.

b) Calcula la AG®° a 25 °C y razona si la reaccién serd espontdnea o no en las
condiciones estandar.

c¢) El etanol de los botiquines, aunque esta en contacto con el oxigeno del aire se
mantiene estable y no se transforma en acido acético. {C6mo se justifica este hecho a
partir de los valores calculados en el apartado anterior?

Datos: Temperatura = 25 °C

Sustancia | S°(J:K"'mol") | AH®, (kJ-mol™")

C,H-OH () 160,7 —277,6
CH,COOH () 159,8 —487,0
H,0 () 70,0 ~28538
0,(9) 205,0 -
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A.25*.- A través de la fotosintesis, los vegetales fabrican azticares a partir del

aguay del diéoxido de carbono del aire segtin la reaccién simplificada:
6 CO,(g) + 6 H,0() - C;H,,0,(s) + 60, (g)

a) Calculala AHC de esta reaccion.

b) Calcula la AS° de esta reaccion y justifica, utilizando criterios termodinami-
cos, por qué es imposible que los vegetales puedan realizar la fotosintesis, en condi-
ciones estandar a 25 °C , sin un aporte de energia desde una fuente externa.

c) La combustion regulada de los azticares es la fuente de energia mas importante
en los seres vivos. Calcula la AH® correspondiente a la combustion de 25 g de glucosa,
en condiciones estandar a 25 °C , y razona si la combustion de la glucosa sera un
proceso espontaneo o no desde el punto de vista termodinamico. Explica por qué la
glucosa no entra en combustién de manera espontanea.

Datos: Temperatura = 25 °C

Sustancia | S°(J:-K"'mol~") | AH°, (kJ-mol™)

CO,(9) 213,7 ~393,5
CeH1,05 (5) 212,0 ~1274,4
H,0 () 70,0 ~2858
0,(g) 205,0 —
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ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1*. Razona si las siguientes afirmaciones son ciertas o falsas, referidas a la energia interna de un sistema:

a) Su variacién en el transcurso de una transformacién depende del camino seguido en dicha transformacién.
b) Es igual al calor maximo que puede dar el sistema.

c) Corresponde a la energia potencial de las moléculas del sistema.

d) S6lo podemos conocer su variaciéon en el transcurso de un proceso y nunca su valor absoluto.

2*.a) Determina el calor, a presién constante, que es necesario suministrar para descomponer 3 kg de carbonato de
calcio.
b) {Qué masa de carbonato de calcio se debera utilizar para producir 7 kg de 6xido de calcio si el rendimiento es del
90 %7
a)Q=5334k];b)m =13890¢g

3*. Se obtiene cloruro de hidrégeno a partir de la reaccion:
H,(g) +Cl, (g) - 2HCI(g); AH=-184,4k]
Calcula:
a) La energia desprendida para la produccion de 100 kg de cloruro de hidrégeno.
b) La entalpia del enlace H-CI, si las entalpias de enlace H-H y CI-Cl son, respectivamente, 435 kJ/mol y 243 kJ/mol.
a) Q = 252 600 kJ; b) E; , = 431,2 k]/mol

4*. El metanol liquido, CH,OH puede ser un futuro combustible para los vehiculos motorizados.

a) Escribe la reaccion de combustién del metanol.

b) Calcula la variacion de entalpia estandar a 25 °C del proceso de combustién.

c¢) Calcula la energia liberada, en condiciones estandar a 25 °C, asociada a la combustion de 1 L. de metanol.

d) Razona si la variacion de entropia, en condiciones estandar a 25 °C, asociada a la combustion del metanol sera
positiva o negativa.

Datos: entalpias estandar de formacion a 25 °C en kJ/mol: metanol (I): -238,7; diéxido de carbono (g): —393,5; agua (I):
-285,6. Densidad metanol (/) a 25 °C: 0,8 g/mL.

b) AH°_ = -726 k]/mol; c) Q = -18 150 kJ

5*. Dada la reaccién: N,O (g) — N, (g) +1/20,(g); AH=43k]; AS=280]/K
a) Justifica el signo positivo de la entropia.
b) Si se supone que esas funciones termodindmicas no cambian con la temperatura, /serd espontanea la reaccion a 27 °C?

6*. a) Enuncia el primer principio de la termodindmica.
b) Razona si cuando un sistema gaseoso se expansiona disminuye su energia interna.
c) Justifica cémo varfa la entropia en la reaccién: 2 KCIO, (s) — 2 KCIO, (s) + O, (g).

7*. Razona si las siguientes afirmaciones son ciertas o falsas:

a) Una reaccion endotérmica puede ser espontanea.

b) Los calores de reaccion a volumen constante y a presiéon constante son iguales en algunos procesos quimicos.
c¢) La entalpia no es una funcién de estado.

d) Si un sistema realiza un trabajo se produce un aumento de su energia interna.

e) Si AH<0y AS>0, lareaccion es espontanea a cualquier temperatura.

—_ = =
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EQUILIBRIO
QUIMICO




\ 1 \ VELOCIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS

En una reaccion quimica, los reactivos se van transformando en productos con el
transcurso del tiempo. Para describir la rapidez de estas transformaciones, se utiliza el
concepto de velocidad de reaccion. La cinética quimica estudia la medida de velocida-
des de reaccion, su prediccion y el establecimiento de mecanismos de reaccion.

Velocidad de reaccion

Su significado es anédlogo al de cualquier otro tipo de velocidad, por lo que se
puede definir diciendo que:

La velocidad de una reaccién quimica es la variacion de la concen-
tracion de un reactivo (o de un producto) en la unidad de tiempo.

Sealareaccion: A — B
la velocidad media de la reaccion se puede expresar como:
AlA]

. . . _A[B]
Vmedia = - Al 0 blen Vmedia = Al

donde A[A] y A [B] son los cambios en la concentracién (molaridad) en un intervalo de
tiempo At. Debido a que la concentracion de A disminuye durante el intervalo de tiem-
po, A[A] es una cantidad negativa. La velocidad de reaccién es una cantidad positiva, de
modo que es necesario un signo menos en la expresion de la velocidad para que la
velocidad sea positiva. Por otra parte la velocidad de formacién del producto no requiere
de un signo menos porque A [B] es una cantidad positiva (la concentraciéon de B aumenta
con el tiempo).

Por tanto, la velocidad de reaccién se expresa normalmente en mol-L=1-s7%.

La velocidad de una reaccion va variando con el tiempo. Esto hace necesario que
tengamos que utilizar el concepto de velocidad instantanea de la reaccién, para un
tiempo dado, que es la derivada de la concentracion (de un reactivo o de un producto)
con respecto al tiempo en el momento considerado.

Para la reaccion anterior la velocidad instantdnea de reaccion se expresara:
d[A] d[B]

di obien V= i

Sinos fijamos en una reaccién concreta, por ejemplo, en la formacién del amonia-
co, segun la ecuacion:

N, +3H, — 2NH,

es evidente que la concentracién de nitrégeno disminuye con el tiempo; luego su deriva-
da serd negativa. Por otra parte, la concentracion de hidrégeno también disminuye con el
tiempo (derivada negativa), pero, como por cada mol de N, se consumen tres de H,, la
velocidad de desaparicion del H, sera tres veces mayor que la del N,,.

Por altimo, la concentracién del amoniaco aumenta con el tiempo (derivada posi-
tiva), pero, ademds, por cada mol de N, se forman dos moles de NH,; luego la velocidad
de formacién del NH, serd doble que la de desaparicion del N,,.
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{Cuadl de estas se tomara como velocidad de reaccién? Para que tenga un significa-
do univoco y su valor no dependa del reactivo o producto que se elija, de forma mas
exacta se define:

Velocidad de reaccion es la derivada de la concentracion con respec-
to al tiempo (con signo positivo) de cualquier reactivo o producto dividida
por su respectivo coeficiente estequiométrico.

Para la reacciéon de formacion del amoniaco: N, +3H, — 2NH, lavelocidad de
reaccion, v, es:
_ d[N,]_ 1d[H,] 1d[NH,]
dt 3 dt 2 dt

\%4

En general, para una reaccion del tipo:
aA+bB —» ¢cC +dD

la velocidad de reaccién se puede expresar como:

_1d[A] 1 1d[D]
a dt b dt ¢ dt d dt

Ley diferencial de velocidad o ecuacion de velocidad

Uno de los objetivos de la cinética quimica es la obtencién de la ecuacién de
velocidad de una reaccién quimica, que nos indica la relacion de su velocidad y las
concentraciones de los reactivos.

En general, se suele estudiar la velocidad inicial de la reaccién directa para no
considerar la presencia de los productos. Para ello escribiremos una reaccién en la forma
general:

aA+ bB — productos

Variando las concentraciones iniciales de ambos reactivos, [A] y [B], se puede
determinar experimentalmente la expresién matematica que relaciona v con dichas con-
centraciones, que es lo que se llama ley diferencial de velocidad o ecuacién de veloci-
dad, y suele tener la forma:

v =k[A]*[B}f

El exponente o se llama orden de la reaccion respecto al reactivo A. Asimismo, el
exponente f es el orden de la reacciéon respecto al reactivo B. La suma de todos los
exponentes, esto es, o + f, se llama orden total de la reaccion.

Es importante advertir que los exponentes, o, S, etc., no tienen que ser iguales a
los coeficientes de la ecuacion estequiométrica, a, b, etcétera; ni tampoco tienen que ser
necesariamente ntiimeros enteros. Los érdenes (parciales y total) de una reaccién tienen
que determinarse experimentalmente, y no se pueden deducir a partir de la ecuacién
estequiométrica de la reaccion.

La constante k, que figura en la ecuacién de velocidad, se llama constante de
velocidad. Su valor es caracteristico de cada reaccion; no depende de las concentracio-
nes de los reactivos, pero si varia mucho con la temperatura. Las unidades de esta
constante de velocidad dependen del orden total de la reaccion.
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EJEMPLO 1*
Sea lareaccion, que transcurre en una etapa simple:
2A+B — 3C
donde Ay B son los reactivos y C es el Unico producto.
a) Exprese la velocidad de reaccién, v, indicando sus unidades, en funcién del reactivo Ay del producto C.

b) La ecuacion cinética de esa reaccion es v = k [A] [B]. Indique el orden total de la reaccién, asi como las unidades
de la constante cinética, k.

a) Segun la definicion dada de velocidad de reaccion, podemos escribir:

__1d[A] _1d[C]

al B . . 11,01
2 4t 3 Las unidades de v son: mol-L s

b) De la ecuacién de velocidad deducimos el orden total de lareaccién: 1 + 1 = 2, suma de los exponentes de [A] y [B]
en la ecuacién. Para conocer las unidades de la constante cinética k, la despejamos de la ecuacién de velocidad:

1% mol - L' -s™ ' )
’ . (mol-L’l]ZZmo L

A.1*.- Se ha comprobado experimentalmente que lareaccion2 A + B — C, es
de primer orden respecto al reactivo A y de primer orden respecto al reactivo B.

a) Escribe la ecuacién de velocidad.

b) {Cuél es orden total de la reaccion?

A.2*.- A una hipotética reaccion quimica, A + B — C, le corresponde la si-
guiente ecuacion de velocidad: v = k[A] [B]2. Indica:

a) El orden de la reaccion respecto de B.

b) El orden total de la reaccién.

c¢) Las unidades de la constante de velocidad.

A.3*.- Lareaccion 2 A + B — P sigue la siguiente ecuacion de velocidad:
v = k [B]%. En esta reaccion se cumple (justifica tus respuestas):

a) Que la velocidad de formacién de P es la mitad de la velocidad de desapari-
cién de B.

b) Que la constante de velocidad depende sé6lo de la concentracion de B.

c¢) Que la velocidad de formacién de P coincide con la velocidad de desaparicion
de B.

d) Que el orden total de reaccién es 3.

A.4*.-En lareaccion:
N, + 3H, - 2NH,

el N, esta reaccionando a una velocidad de 0,3 M/min.
{Cudl es la velocidad a la que esta desapareciendo el H,, y cuél es la velocidad a
la que se estd formando el NH,?

EJEMPLO 2
La descomposicion del N,O, viene dada por la ecuacion:
2N,05(9) — 4NO,(g) +0,(9)

Para un valor inicial [N,Og] = 6,3 M, la velocidad de reaccion inicial es 1,09 - 10~* mol-L="-s~!,y cuando [N,O ] =1,56 M,
la velocidad de reaccion inicial es 2,7 - 10~® mol-L="-s~!. Determina el orden de esta reaccién y calcula el valor de la
constante de velocidad.
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Para conocer la relacion entre las concentraciones y compararlas con la variacion de velocidad, podemos dividir
estos datos entre si:

6,3/1,56 = 4,04; 1,09 - 107%/2,7 - 1075 = 4,04

Se puede observar que cuando, aproximadamente, se cuadriplica la concentracion, la velocidad lo hace de la misma
forma. Al ser proporcionales la velocidad de descomposicién y la concentracién del pentadxido de dinitrégeno, el orden
sera 1, y la ecuacion de velocidad seré:

v =k [N,O,]
Para calcular el valor de k, la despejamos de la ecuacién anterior y sustituimos con los datos del enunciado:

v 1,09-10"mol-L"-s”
[N,O, ] 6,3 mol - L'

k= ~-1,73-107°s™

A.5.- Dada lareaccion 2 A + B — 2 C, se han obtenido los siguientes datos:

Concentracion

inicial (mol-L-") |Velocidad inicial
Experiencia [A] [B] (mol-L"-s~1)

12 1,0-10%|4,0-10¢| 0,38-10*

1,0-10*(8,0-10°%| 0,76-10*

2,0-10*(8,0-10¢| 3,04-10*

A partir de dichos datos:
a) Determina la ecuacién de velocidad.
b) Calcula el valor de la constante de velocidad.

A.6*.- Para una reaccion cualquiera de la forma:
aA+ bB = productos
distingue claramente entre velocidad de reaccion, ley de velocidad de reaccion y cons-
tante de velocidad de reaccion.

A.7.- Deduce las unidades de la constante de velocidad, k, para una reacciéon de
segundo orden total.

A.8.- Para la reaccién de cloracién del etileno a dicloroetano, en fase gaseosa,
segtn la ecuacion:

C,H, +Cl, - C,H/(CI,
se ha obtenido experimentalmente la ecuaciéon de velocidad:
v =k[C,H,] [CL,]
Si mantenemos constante la temperatura y comprimimos la mezcla reaccionante

hasta que la presion total se hace dos veces mayor. {Cuanto aumenta la velocidad de
reaccion?
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\ 2 \ TEORIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS

Una mezcla de hidrégeno y oxigeno puede tenerse durante muchos anos a la
temperatura ambiente sin que practicamente reaccionen para formar agua, a pesar de
ser esta reaccion espontinea y muy exotérmica. En cambio, la formacion de agua a
partir de los iones H* y OH™ (reaccién de neutralizacién, débilmente exotérmica) es
practicamente instantdnea. {Como pueden explicarse estos hechos?

Ya se ha dicho que una reaccién quimica supone la ruptura de ciertos enlaces de
las moléculas de los reactivos y la formacion de otros nuevos para dar lugar a las molé-
culas de los productos. Para que esto ocurra, es necesario que las moléculas reaccionantes
entren en contacto, es decir, que choquen. Esta idea constituye el punto de partida de la
llamada teoria de las colisiones, basada en la teoria cinética de los gases.

Ahora bien, dos moléculas pueden chocar entre si y no verificarse reaccién algu-
na. Para que un choque sea eficaz, esto es, se produzca reaccién, hacen falta al menos
dos condiciones:

1. Que las moléculas posean suficiente energia (cinética) para que al chocar pue-
dan romperse algunos enlaces (o relajarse mucho). Estas moléculas se llaman moléculas
activadas, y la energia minima requerida se llama energia de activacién.

2. Que el choque se verifique con una orientaciéon adecuada. Aunque las molécu-
las tengan la suficiente energia, puede suceder que el choque no sea eficaz, por tener
lugar con una orientacion desfavorable.

Asi, por ejemplo, para la reacciéon: H, (g) + I, (g) — 2 HI(g), hecha en un
recipiente cerrado (a 280 °C y 45 atm), en un centimetro ctibico de mezcla gaseosa se sabe
que:

Choques totales/segundo: 103!
Choques eficaces/segundo: 101
1031 3 1017
10" 1

Es decir, isolo un choque de cada 107 es eficaz!

a) Choque eficaz

Y
© - & - & 0

Q) N

7y H, + 1, (HI), HI + HI

b) Choque no eficaz

%
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Molecularidad
La reaccion:

H,(g)+1,(9) — 2HI(9)

es una reaccién elemental (que
sucede en una sola etapa) y para
que suceda es necesario el cho-
que de dos moléculas (una de
H, y otra de I,). Se dice que es
una reaccion «bimolecular»

Se llama molecularidad al nu-
mero de moléculas de reactivos
que colisionan simultaneamen-
te para formar el complejo acti-
vado en una reaccion elemental.

Se trata de un numero entero y
positivo.

Asi hablamos de reacciones
unimoleculares, bimoleculares,
trimoleculares, etc
Generalmente, en reacciones
elementales, coincide con el or-
den de reaccion.

Mecanismos de reaccion

La reaccion:
H,(9)+1,(g) — 2HI(9),
v=k[H,][l,]

es una reaccion elemental.

Sin embargo, la mayoria de las
reacciones suceden en etapas.

El conjunto de estas etapas se
conoce como «mecanismo de la
reacciony.

Las sustancias que van apare-
ciendo y que no son los produc-
tos finales se conocen como «in-
termedios de reaccion».

La velocidad de la reaccion de-
pendera de las sustancias que
reaccionen en la etapa mas len-
ta, que es la etapa determinante
de la velocidad o etapa limitante.



Una modificacién muy importante de la teoria de las colisiones es la llamada
teoria del estado de transicion, en la que se supone que la reaccion transcurre a través
del llamado complejo activado (o complejo de transicién). Este es un agregado constitui-
do por las moléculas reaccionantes, en el que algunos de los enlaces primitivos se han
relajado (o incluso roto) y se han empezado a formar nuevos enlaces. Debido a su elevada
energia (tiene acumulada toda la energia cinética de las moléculas reaccionantes), es muy
inestable, y se descompone inmediatamente, originando los productos de la reaccién:

H I H---1 H—1
] ]
H I H---1 H—1I
Reactivos (;2{?5313100 Productos

El complejo activado da cuenta de las dos condiciones antes citadas. La energia
para llegar a €él, a partir de los reactivos, es la energia de activacién y la orientacién
exigida en el choque es la necesaria para la formacién del complejo activado. La forma-
cién supone que hay que remontar una barrera energética, cuya altura es la energia de
activacion, E , para que la reaccién pueda producirse.

JEl===1I

. I |
H Complg]o ! !
activado H---1

Reactivos T
AH
i HI + HI
Productos

Avance de la reaccién

Es evidente que, si la energia de activacion es pequeiia, habra muchas moléculas
con mayor energia cinética, por lo que muchos choques seran eficaces y serd grande la
velocidad de reaccién. En cambio, si E es grande, muy pocas moléculas tendran sufi-
ciente energia cinética para remontar la barrera, con lo que casi todos los choques seran
ineficaces, y la velocidad de reaccién, muy pequeia.

Se comprende también que, aunque la reaccién sea exotérmica, en muchos casos
haya que suministrar energia (calentando, por ejemplo) para iniciar la reaccion. La dife-
rencia, pues, con una reacciéon endotérmica es que en esta hay que suministrar calor
durante todo el proceso.

Si se observa la figura anterior, es sencillo deducir que la diferencia entre la ener-
gia de activacion de la reaccion directa (hacia la derecha) y 1a de la reaccion inversa (hacia
la izquierda, a partir de los productos obtenemos los reactivos), coincide con el valor de
la entalpia de reaccion:

AH=E, ~E

ai
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EJEMPLO 3*

La energia de activacion para lareaccion: A+ B — C + D es 32 kJ, y para su inversa, 58 kJ. ; Como sera la reaccion
directa, exotérmica o endotérmica? Suponiendo que la entalpia media de los productos es de 30 kJ, ¢, cual sera la de los
reactivos?

A partir de larelaciéon AH = E°; — E°, podemos escribir:
AH=32-58=-26k]

La reaccion es, por lo tanto, exotérmica.

Por definicién: AH = H

media de los reactivos sera:

de donde, la energia media de los reactivos o, mejor dicho, la entalpia

(productos)i H(reactivos);

(reactivos) = H(produclos)_ AH = 30 - (_ 26] = 56 k]

A.9*.- Para unareaccion hipotética: A + B — C, en unas condiciones determi-
nadas, la energia de activacion de la reaccion directa es 31 kJ, mientras que la energia
de activacion de la reaccion inversa es 42 kJ.

a) Representa, en un diagrama energético, la energias de activacion de la reaccion
directa e inversa.

b) La reaccion directa, ées exotérmica o endotérmica? Razona la respuesta.

A.10.- En un mismo diagrama entalpico, dibuja el camino de una reaccion
endotérmica rapida y de una exotérmica méas lenta que la anterior.

A.11.- {Qué relacion existe entre la energia de activaciéon de una reaccién y su
calor de reaccién? Razona la respuesta.

3 FACTORES QUE INFLUYEN
EN LA VELOCIDAD DE REACCION

Silavelocidad de una reaccién depende del niimero de choques eficaces de las
moléculas reaccionantes y queremos acelerar la reaccion, {podremos aumentar el ntime-
ro de choques eficaces? {Como? El niimero de choques eficaces es funcién de:

1. Ntamero de choques totales, que depende de las concentraciones de los reactivos
y de su estado fisico.

2. Eficacia de los choques, que depende principalmente del niimero de moléculas
con energia cinética suficiente, y que aumenta mucho con la temperatura.

3. Energia de activacion, que marca el nivel energético minimo para que los cho-
ques sean eficaces. Depende de la estructura molecular del complejo activado, es decir,
de la naturaleza de los reactivos. Asimismo, depende también mucho de los
catalizadores.

. 3.1 Naturaleza de los reactivos |

Consideremos la velocidad (a temperatura ambiente) de las siguientes reacciones:

Fe* (aq) + Cr?*(aq) — Fe?*(aq) + Cr** (aq) muy rapida
2NO(g) + O,(g) — 2NO,(g) moderada
CH,(g + 20,(g) — CO,(g + 2H,0(]) muy lenta
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{Por qué esta diferencia en las velocidades?

La primera reaccién no requiere la ruptura ni la formacion de enlaces, sino que
consiste simplemente en un intercambio de electrones de unos iones a otros. La segunda
requiere la ruptura de un enlace O=0 y la formacién de dos enlaces nuevos. Por dltimo,
la tercera reaccién requiere la ruptura de seis enlaces y la formacién de otros seis enlaces
nuevos.

Segtin se aprecia en estos ejemplos, puede decirse que, a temperatura ordinaria,
las reacciones que no implican un reajuste de enlaces suelen ser muy rapidas. Esto es
lo que ocurre en casi todas las reacciones entre iones. En cambio, cuando se requiere la
ruptura y formacion de varios enlaces, las reacciones suelen ser muy lentas. Esta regla es
sdlo aproximada, y no puede aplicarse estrictamente.

\ 3.2 Concentracion y estado fisico de los reactivos |

De acuerdo con la teoria de las colisiones, para que se produzca una reaccion
quimica, tienen que chocar entre si las moléculas reaccionantes.

Segun la teoria cinética, el nimero de choques es proporcional a la concentracién
de cada uno de los reactivos. Pero esto no significa que la velocidad siga la misma
relacion de proporcionalidad. La ecuacién de velocidad se debe determinar experimen-
talmente y no se puede deducir de la ecuaciéon quimica y de sus coeficientes
estequiométricos.

Por ejemplo, para las siguientes reacciones, las ecuaciones de velocidad, determi-
nadas experimentalmente, son:

2N,0;5(8) — 4NO,(g) +0,(g v =k[N,0]
CHCL, (g) + Cl,(g) — CCl,(g) + HCl(g) v = k [CHCL,] [C1,]"?

En algunas reacciones la velocidad de reaccién es proporcional a las concentracio-
nes elevadas a sus respectivos coeficiente s estequiométricos:

H,(g) + I,(g) — 2HI(g) v =k [H,] L]
Esta es lallamada ley de accion de masas, que sélo se cumple para las reacciones
elementales y cuando todos los reactivos se encuentran en la misma fase (gaseosa o en

disolucién). La ley de accién de masas si se cumple siempre para el equilibrio de la
reaccion. Por ello, hoy dia, la LAM se refiere usualmente al equilibrio quimico.

Lo que es evidente es que, siga la reacciéon una ecuaciéon de velocidad u otra,
cuanto mayor sea la concentracion de los reactivos, mas elevada sera la velocidad de
la reaccion.

Estado fisico de los reacctivos

Las reacciones que tienen lugar en una sola fase se llaman homogéneas. En las
llamadas reacciones heterogéneas, los reactivos estan en fases diferentes; por ejemplo,
cuando un s6lido reacciona con un liquido o con un gas. En este caso, la reaccién sé6lo
tiene lugar en la superficie de contacto, por lo que la velocidad de reaccién aumenta
mucho al aumentar el 4rea de dicha superficie. Al aumentar el grado de divisién de las
sustancias reaccionantes aumenta la velocidad de reaccién. Por ello, las reacciones
pueden ser muy rapidas si los reactivos sélidos se encuentran finamente divididos.

Las condiciones mas propicias para que una reaccién sea rapida es que se verifi-

que entre gases o en disolucién, ya que entonces la division alcanza su grado maximo
(molecular o i6nico).
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. 3.3 Efecto de la temperatura |

La velocidad de cualquier reaccién quimica aumenta mu-
cho con la temperatura.

Al elevar la temperatura aumenta mucho el porcentaje
de moléculas activadas, esto es con energia cinética superior a
la de activacion (E, > E , drea sombreada y rayada en la figura),
y con ello, el nimero de choques eficaces.

Las areas sombreada y rayada representan el porcentaje
de moléculas con energia superior a la de activacion.

Fraccién de moléculas

Arrhenius (1859-1927), teniendo en cuenta estos dos fac-
tores, intent6 explicar teéricamente la relacion entre la veloci-
dad de reaccién y la temperatura. Asi, encontré, de forma empi-
rica (1889) una expresion que relacionaba la constante cinética,

E,  Energia cinética E,

k, con la energia de activacion, E , y la temperatura absoluta, T.

k = A eB,/RT Curvas de distribucion de la energia cinética de las molécu-

Esta es: las para dos temperaturas, T, < T,.
donde A es una constante denominada factor de frecuencia, la cual engloba el factor

estérico que estéd relacionado con la geometria (orientacién) del choque.

. 3.4 Catalizadores |

Un catalizador es una sustancia que, incluso en cantidades peque-
nas, modifica mucho la velocidad de una reaccién, sin experimentar en ella
ninguna alteracién quimica permanente. El fendmeno se llama catdlisis.

En un principio se crey6 que los catalizadores no intervenian en la reacciéon qui-
mica, actuando por mera presencia. Esto no es cierto. En la actualidad estd comprobado
que los catalizadores toman parte activa en la reacciéon, formando compuestos inter-
medios labiles, que se descomponen en seguida regenerando el catalizador, por lo que
éste no se consume.

De esta forma, el catalizador cambia el curso ordinario de la reaccién y hace que

ésta transcurra por un camino diferente, por el que es mucho menor la energia de activa-
cién.

H Sin catalizador

Con catalizador

Productos

Avance de la reaccion
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Conviene advertir de que los catalizadores activan también la velocidad de la
reaccion inversa (reacciones reversibles), pero no alteran en absoluto las funciones ter-
modinamicas de la reaccion (AH y AG).

Por tanto, un catalizador es incapaz de desplazar el equilibrio hacia un lado u
otro. Su tnico efecto se reduce a alcanzar en menor tiempo el estado de equilibrio.

Tipos de catalizadores

Un catalizador es homogéneo si esta en la misma fase que los reactivos. Por ejem-
plo, si los reactivos son liquidos, el catalizador sera un liquido (o un sélido disuelto).
Por él contrario, un catalizador es heterogéneo si estd en una fase diferente de la de los
reactivos.

a) Catalizadores homogéneos

La oxidacién del SO, a SO,, base de la fabricacion industrial del 4cido sulfirico,
es una reaccién muy lenta:

SO, (g) +1/20,(g) — SO,(g)
Esta reaccién puede catalizarse por una mezcla de 6xidos de nitrégeno, como se

hacia en el antiguo método de las cdmaras de plomo. La reaccién ocurre esquematica-
mente en dos etapas:

1) SO, + NO, — SO, + NO
2)  NO +1/20, - NO,

EINO, ha actuado como un portador de oxigeno al SO,, que as{ se transforma en
SO,. La etapa 2) es la de regeneracion del catalizador. Obsérvese, ademads, que sumando
1) y 2) se reproduce la ecuacion global.

muy lenta

rapida

rapida

Cuando, como en este ejemplo, la reaccion catalizada tiene lugar en una sola fase
(gaseosa en el ejemplo), se llama catalisis homogénea.

b) Catalizadores heterogéneos

En muchas reacciones entre gases se utilizan catalizadores s6lidos, que se llaman
heterogéneos o de contacto. El proceso se llama catalisis heterogénea.

En estos catalizadores, las moléculas reaccionantes se adsorben (se unen) en pun-
tos activos de su superficie, relajandose los enlaces y produciéndose la reaccion al estar,
ademads, las moléculas adsorbidas con una orientacion adecuada. Después se produce la
desorcion (separacion de la superficie) de las nuevas moléculas formadas (productos).

Inhibidores

El hecho de que la reaccién
transcurra por el mecanismo
catalitico no quiere decir que no
se desarrolle también paralela-
mente por el ordinario, ya que
siempre habra choques efica-
ces entre los reactivos, ademas
de los choques en los que inter-
venga el catalizador. Sin embar-
go, como la reaccion ordinaria
suele ser mucho mas lenta que
la catalizada, apenas tendra im-
portancia. Por esta razén se com-
prende que no haya catalizadores
negativos que disminuyan la ve-
locidad, ya que entonces la re-
accion procederia simplente por
sus cauces ordinarios. No obs-
tante existen sustancias llama-
das inhibidores que, en efecto,
disminuyen la velocidad de la
reaccion, pero estos no son
catalizadores negativos que dis-
minuyen la velocidad de una re-
accion por aumento de la ener-
gia de activacion de la misma,
sino que actuan por un meca-
nismo no catalitico, reaccionan-
do con algun reactivo, por lo que
su concentracién disminuye y
por ello se dificulta la reaccion
ordinaria.

\ ’/

Aproximacién de las moléculas al catalizador

Moléculas absorbidas. Rotura de
enlaces intramoleculares

a) N, H, N H,
Catalizador @ CI') i e O ZO © @) Q0
metalico \ 0

Aproximacion de los dtomos libres
y formacién de nuevos enlaces

la superficie del catalizador

v~

Desorcion de las moléculas de NH, de
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Los catalizadores de contacto suelen ser metales de transicién finamente dividi-
dos (Ni, Pt, Pd, etc.) y 6xidos de dichos metales (Cr,0,, V,0,, etc.). Son muy especifi-
cos, es decir, catalizan s6lo determinadas reacciones.

Asimismo, se envenenan con facilidad, es decir, basta con muy pequeias cantida-
des de ciertas sustancias o venenos para que el catalizador pierda su actividad.

c) Enzimas

Un tipo muy importante de catalizadores son los biocatalizadores, llamados co-
rrientemente enzimas. Suelen ser proteinas de elevado peso molecular que catalizan casi
todas las reacciones que estan ocurriendo constantemente en todos los seres vivos (una
célula puede contener unas 3000 enzimas diferentes).

Permiten, por ejemplo, que puedan tener lugar en vivo reacciones quimicas a baja
temperatura (37 °C para el cuerpo humano) y a baja presion (aprox. 1 atm), mientras que
las mismas reacciones realizadas in vitro requeririan condiciones muy especiales.

Las enzimas son altamente especificas y de una elevada actividad, que esté toda-
via muy lejos de conseguirse en los catalizadores artificiales.

Una enzima contiene uno o mas sitios activos, donde manifiesta su actividad
catalitica sobre moléculas mucho mas pequenas llamadas sustratos. La alta especificidad
de las proteinas, es decir, el hecho de que sdlo acttien sobre moléculas de estructura y
geometria bien determinada se debe a que la molécula de sustrato encaja en el hueco que
le ofrece el sitio activo de la enzima, al estilo de la llave en su propia cerradura.

El mecanismo comprende una primera etapa en la que se forma el complejo enzi-
ma-sustrato, ES. A continuacién tiene lugar una reorganizacion de los enlaces, formén-
dose los productos, P, y regenerdndose la enzima, E.

Esto es:

E+S = ES
ES - E + P

Los nombres de la mayoria de las enzimas terminan en -asa, que se anade al

nombre del sustrato sobre el que actian (p. ej., la lipasa acttaa sobre los lipidos), o al

nombre del tipo de reaccién que catalizan (p. €j., la transmetilasa cataliza la transferencia
de un grupo metilo).

Por ultimo, las enzimas (como cualquier catalizador) no afectan al estado de equi-
librio de la reaccién que cataliza.

EJEMPLO 4*

oo

Sustrato
(sacarosa)

Enzima

Sustrato

(sacarosa)
Enzima

' . Fructosa
| =——

Enzima Glucosa

Si a una reaccion le afiadimos un catalizador, razona si las siguientes frases son verdaderas o falsas:

a) La entalpia de la reaccién disminuye.
b) El orden de reaccién disminuye.
c) La velocidad de la reaccion aumenta.

a) Falsa. Un catalizador no altera las funciones termodinamicas, por lo que no modifica la entalpia de reaccion,

modifica la velocidad de una reaccién.

b) Falsa. El orden total de reaccién es la suma de los exponentes a los que estan elevadas las concentraciones de los
reactivos en la ecuacion de velocidad. Lo normal es que la presencia de un catalizador no afecte al orden de reaccién sino

que aumente la constante de velocidad.

c) Verdadera. La accion de un catalizador es aumentar la velocidad de reaccion. al cambiar el camino de la reaccion,

disminuyendo la energia de activacion.
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A.12.- a) Dibuja el diagrama entélpico de lareaccién: CH,=CH, + H, = CH,CH,
sabiendo que la reaccion directa es exotérmica y muy lenta, a presion atmosférica y
temperatura ambiente.

b) ¢éCémo se modifica el diagrama entalpico de la reaccién anterior por efecto de
un catalizador?

c) Justifica si la reaccién inversa seria endotérmica o exotérmica.

A.13.- Indica, y justifica, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Para una reaccion exotérmica, la energia de activacién de la reaccién directa es
menor que la energia de activacién de la reacciéon inversa.

b) La velocidad de la reaccion no depende de la temperatura.

¢) La accién de un catalizador no influye en la velocidad de la reaccién inversa.

A.14.- Indica, justificando las respuestas, si las siguientes proposiciones son
verdaderas o falsas:

a) Cuando se anade un catalizador a una reaccion, esta se hace més exotérmica y
su velocidad aumenta.

b) En general, las reacciones quimicas aumentan su velocidad a temperaturas
mas altas.

c) Las reacciones quimicas entre compuestos iénicos en disolucion suelen ser
mas rapidas que en fase sélida.

d) La velocidad de las reacciones quimicas, en general, es mayor en las disolu-
ciones concentradas que en las diluidas.

A.15%*.- Para una reaccion dada:
aA + bB — ¢cC
explica brevemente como influye la presencia de un catalizador:
a) En el mecanismo de la reaccion.
b) En la cantidad de productos obtenida.
c) En la velocidad de reaccion.
d) En la modificacién del estado de equilibrio.

A.16.- Razona si una reaccién que sea muy exotérmica, se debe realizar a una
gran velocidad.

A.17.- A unareaccion quimica se le anade un catalizador y su velocidad aumenta
diez veces. {Cuénto se modificara la constante de velocidad de la reaccién inversa?
Razona la respuesta.

A.18.- {Para que sirve la olla a presion en la cocina? Explica su fundamento con
las ideas expuestas en la unidad.
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\ 4 \ NATURALEZA DEL EQUILIBRIO QUIMICO

Lo mismo que muchos procesos fisicos estudiados como la evaporacién-conden-
sacién de un liquido (proceso reversible), los procesos quimicos son también reversibles;
es decir, los productos resultantes pueden en parte, combinarse entre si, a medida que
se van formando, y originar las sustancias de partida, hasta que se alcanza un estado de
equilibrio.

Veamos un ejemplo concreto. Si calentamos limaduras de hierro y vapor de agua
a temperatura constante en un tubo cerrado, se produce la reaccion:

3Fe(s) +4H,0(g = Fe,0,(s)+4H, g

A medida que se van formando los productos, el hidrégeno y el 6xido comienzan
areaccionar, regenerando el hierro y el vapor de agua, segtin la reaccién inversa.

Llegara asi un momento en el que las velocidades de los procesos opuestos (reac-
cion directa e inversa) se igualaran. Entonces, coexistiran las cuatro sustancias del siste-
ma reaccionante, guardando sus concentraciones una determinada relacion fija.

A partir de este momento por mas tiempo que se mantenga el tubo cerrado a
temperatura constante, no variaran las concentraciones. Se ha alcanzado el estado de
equilibrio.

Se trata de un equilibrio dinamico, es decir, los procesos microscépicos conti-
nuan, las moléculas siguen combindandose en los dos sentidos, desapareciendo las de
los reactivos y formédndose las de los productos; pero las propiedades macroscopicas
permanecen constantes.

Pero, {ocurre esto siempre asi, o, por el contrario, podemos conseguir de alguna
manera transformar todo el hierro en su 6xido?

Lograremos tal objetivo efectuando la reaccion en tubo abierto, inyectando vapor
de agua por un extremo del tubo, con lo que arrastraré al hidrogeno formado obligéndolo
a salir por el extremo opuesto .

Es mas, si una vez transformado todo el hierro en su 6xido se inyecta hidrégeno
caliente, se verificard completamente la reaccion inversa, regenerandose todo el hierro de
partida.

Vemos, pues, que una reaccion puede realizarse de forma completa e irreversible
separando alguno de los productos de reaccion del sistema reaccionante, con lo que se
hace imposible la reaccién inversa.

Por consiguiente, podemos concluir que:

El estado de equilibrio sélo puede existir en un sistema cerrado, que es el que
permite el contacto mutuo entre todas las sustancias que intervienen en la reaccion.

\ 5 \ LEY DEL EQUILIBRIO QUIMICO

Cualquier reaccién reversible que transcurra en un sistema cerrado, a una deter-
minada temperatura, termina alcanzando un estado de equilibrio. Por ejemplo, sea la
reaccion reversible: vy

H, (g +1,(g) = 2HI(g)

Vi
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Suponiendo que la reaccién transcurra en una sola etapa (en este caso, los érde-
nes parciales de reaccién coinciden con los respectivos coeficientes estequiométricos), la
velocidad de la reaccién directa vendra dada por:

vy =Ky [H,] [L,]
Y la velocidad de la reaccién inversa por:
— 2
v, = k, [HI]
donde k; y k, son las constantes de velocidad para la reacciones en sentido directo e

inverso.

Estas velocidades, como vimos en la unidad anterior, no son constantes, sino que
varian con el tiempo.

- Equilibrio
?8 Directa:
S |\ +L(g—>2H(g
(<]
=
[«b]
o
o
(5]
g
Q
2
(<]
3

Inversa:

2 HI (g) > H,(g) + L (g)

tiempo

En el equilibrio, cuando ya no se producen cambios netos, las dos velocidades
deberan ser iguales:

Vd =Vi

kd [Hz]e [Iz]e = ki [HI]e2

ky __ [HI]g

i [HZ ]e [12 ]e
Debido a que k y k; son constantes a una temperatura dada, su relacién también

es una constante, la cual llamamos constante de equilibrio de la reaccion K, que depen-
de sélo de la temperatura.

Ky [mf

i ‘ [HZ ]e [12 ]e

La expresion anterior se denomina ley del equilibrio quimico o ley de accién
de masas, que dice lo siguiente:

Cuando una reaccién quimica llega al equilibrio, el cociente entre el
producto de las concentraciones de los productos y de los reactivos, todas
ellas elevadas a sus respectivos coeficientes estequiométricos, es una canti-
dad constante.

Asi, K, siempre es constante, en forma independiente de las concentraciones en
el equilibrio de las especies reaccionantes, porque siempre es igual a k; /k;, el cociente de
dos cantidades que en si mismas son constantes a una temperatura dada.

Conviene recalcar que las concentraciones que aparecen en la expresion de la
constante de equilibrio no son unas concentraciones cualesquiera, como, por ejemplo,

La ley del equilibrio quimico se
suele llamar también ley de ac-
cion de masas o ley de Guldberg-
Waage, al haber sido estableci-
da por dichos cientificos norue-
gos en 1864
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las iniciales, o las que haya en un determinado momento del desarrollo de la reaccién,
sino precisamente las que mantienen las sustancias en el equilibrio. Lo hemos destaca-
do con el subindice e, que en adelante suprimiremos, por mayor sencillez.

Experimentalmente se observa que, sean cuales sean los 6rdenes de reaccion, en
el equilibrio se cumple la ley de accion de masas. En general para una reacciéon quimica
del tipo:

aA+bB +... = dD +eE + ..
donde A, B, ... son los reactivos; D, E, ... son los productos y a, b, d, e, ... son los

coeficientes estequiométricos, se puede expresar la ley de equilibrio, cualquiera que sea
el mecanismo de la reaccion, mediante la expresion:

Cociente de reaccion

A veces, se utiliza el llamado cociente de concentraciones o cociente de reaccion,
Q., que tiene la misma expresién que la constante de equilibrio, pero en el que las
concentraciones de los reactivos y productos no son las del equilibrio. Por ejemplo,
para la reaccion anterior:

H,(g) +1,(g) = 2HI(g)

[HT,

no eq

‘ [HZ ]no eq [IZ ]no eq

Es evidente que al iniciarse la reaccién (no hay productos), Q. = 0. A medida que
avanza lareaccién, va aumentando Q_, hasta que, al alcanzarse el equilibrio, Q_, = K_. Por
otro lado, si se parte de los productos, al inicio de la reaccién sera: Q. = oo, e ird
disminuyendo hasta igualar el valor de K_en el equilibrio. Es decir:

SiQ, <K_,lareaccion se desplazara hacia la derecha, hasta igualar el valor de K_
en el equilibrio.

SiQ,=K_, lareaccién estd en equilibrio.

SiQ, > K_, lareaccién se desplazard hacia la izquierda, hasta igualar el valor de
K_en el equilibrio.

EJEMPLO 5*

Se introduce una mezcla de 0,5 mol de moléculas de hidrégeno y 0,5 mol de moléculas de yodo en un recipiente de
1Ly se calienta a la temperatura de 430 °C. Calcula las concentraciones de hidrégeno, yodo y yoduro de hidrégeno en el
equilibrio, sabiendo que, a esa temperatura, la constante de equilibrio K es 54,3 para la reaccion:

H,(9) + 1,(9) = 2HI(g)

En el enunciado ya tenemos la ecuacion ajustada y las cantidades de sustancia de los reactivos en el momento
inicial. Procederemos como en el siguiente esquema:

H, (g + 1,(g) = 2HI(g)
n inicial: 0,5 0,5 0

n en el equilibrio: 05-x 05-x 2x
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xrepresenta la cantidad de sustancia de moléculas de hidrégeno y yodo que han reaccionado, por lo que se restan
ala cantidad inicial cuando estamos en el equilibrio. Como por cada mol de hidrégeno o de yodo desaparecido se forman
dos de yoduro de hidrégeno, si desaparecen x, se formaran 2 x de yoduro de hidrégeno.

El calculo de x, que nos proporcionara las cantidades de cada sustancia de la mezcla en equilibrio, lo obtendremos
de laley del equlibrio quimico.

Las concentraciones en el equilibrio, teniendo en cuenta el volumen del recipiente (1 L), seran:
[H,] =0,5-x/1=0,5-xmol/L
[I,] =05-x/1=0,5-xmol/L
[HI] = 2x/1 = 2xmol/L

Sustituyendo en la expresion de la constante de equilibrio, resulta:

_ [HP (2x)?

¢ [H]L] (0.5- x)05- x) ORI

Si resolvemos la ecuacion de segundo grado obtenemos los valores de 0,686 y 0,393 moles, de los cuales sélo es
vélido el tltimo, pues el valor de x no puede superar la cantidad inicial de 0,5 mol. Po tanto, la solucién es:

[H,] = 0,5 - 0,393 = 0,107 mol/L
[L,] = 0,5-0,39 = 0,107 mol/L
[HI] = 2-0,39 = 0,787 mol/L

A.19*.- A cierta temperatura, K vale 12 - 10~ para la reaccion:
3H, (g + N,(g) = 2NH;(g)
Si introducimos en un recipiente de 2 L, 0,01 mol de H,, 0,02 mol de N,, y 4 mol
de NH,, (estara la mezcla en equilibrio? Sino lo estd, ien qué sentido se desplazaré la
reaccion?

A.20*.- En un recipiente de 1 L, a 2000 K, se introducen 6,1 - 10~ mol de CO,y
una cierta cantidad de H,, produciendose la reaccion:
H,(g) + CO,(® = H0(g) + CO(g)
Si cuando se alcanza el equilibrio, la presion total es de 6 atm, calcula la cantidad
de sustancia en el equilibrio de todas las especies quimicas presentes.
Datos: KC =4,4

A.21*.-En un recipiente de 5 L se introducen 1,84 mol de nitrégeno y 1,02 mol de
oxigeno. Se calienta el recipiente hasta 2000 °C estableciéndose el equilibrio:
N,( + O,(g) = 2NO(g)
En estas condiciones reacciona el 3 % del nitrégeno existente.
Calcula:
a) El valor de K a dicha temperatura.
b) La presion total en el recipiente, una vez alcanzado el equilibrio.

A.22*.-En un recipiente de 4 L, a una cierta temperatura, se introducen 0,16 mol
de HCI, 0,08 mol de O, y 0,02 mol de Cl,, estableciéndose el siguiente equilibrio:
4HCI(g) + O,(g) = 2H,0(g) + 2Cl, (g
Si en el equilibrio, la cantidad de HCI es 0,06 mol, calcula:
a) Las cantidades del resto de sustancias en el equilibrio.
b) El valor de K_ a esa temperatura.
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« 9.1 La constante de equilibrio |

La constante de equilibrio es caracteristica de cada reaccion qui-
mica, y su valor sélo depende de la temperatura, ya que con ella varian de
forma diferente las constantes de velocidad, k, y k;, (por ser distintas las
energias de activacion de las reacciones directa e inversa).

El valor de la constante de equilibrio sirve para indicarnos la tenden-
cia de unareaccion quimica a realizarse de forma més o menos completa.

Teniendo en cuenta que, en su expresion, las concentraciones de los
productos figuran en el numerador y las de los reactivos en el denomina-
dor, un valor elevado de K, significa que las concentraciones de los pro-
ductos es alta y la de los reactivos pequena; lo que indica que el equilibrio
esta desplazado hacia la formacién de los productos, es decir, hacia la
derecha.

En cambio, un valor pequefio de K significa que las concentracio-
nes de los productos es pequena y la de los reactivos grande; lo que indica
que el equilibrio esta desplazado hacia la izquierda (formaciéon de
reactivos).

Relacion entre K_y la ecuacion quimica ajustada

E

a directa

a inversa

Reactivos

Productos

Avance de la reacciéon

El valor de la constante de equilibrio sélo es valido para la ecuacién quimica
correspondiente pues las concentraciones estan elevadas a los coeficientes
estequiométricos alli escritos. Si cambiamos el ajuste o la invertimos, cambiara el valor
de dicha constante. Por ejemplo, si multiplicas por un factor los coeficientes, la nueva
constante serd la anterior elevada a ese factor, si la inviertes, la constante sera la inversa
de la anterior y si divides los coeficientes por un factor, la nueva constante seré la la raiz
correspondiente al factor de la contante inicial, como veremos en el ejemplo siguiente.

EJEMPLO 6*

Conocido el valor de K, para el equilibrio: N, (9) +3H, (9) = 2 NH, (g), calcula ala misma temperatura:

a)K’ para 2N, (g) + 6H,(9) = 4 NH,(g);
b) K”.para 2NH,(9) = N, (g) +3H,(9)
c)K” para 112N, (g9) + 3/2H,(g) = NH,(g);

La K_ para el equilibrio dado vale: ¢ [N, ][H ]3
2 2%

_ [NH, |* e

a) La constante de equilibrio en este caso vale:
) g © NPT

Vemos que al multiplicar los coeficientes estequiométricos por 2, la constante de equilibrio se eleva al cuadrado.

b) Procediendo de la misma forma:

K = [N, J[H, I _1
N K,

Al invertir la ecuacion, se invierte la constante: K” = 1/KC
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Com]
c) En este caso: K. = [Nz ]1/2[H2 ]3/2 - \/K>C

Al dividir los coeficientes por 2, la nueva constante sera la raiz cuadrada de la original: Kc =K,

Aligual que la ley de Hess permite conocer la entalpia de unas reaccién conocien-
do la de otras que sumadas produzcan la que se desconoce, podemos hacer algo similar
para calcular la constante de equilibrio de una reaccién, teniendo en cuenta las reglas
anteriores.

A.23.- Se conocen las constantes de equilibrio, a una cierta temperatura, de las

reacciones:
a)N, (g) + 1/20, (g) = N,O (g); K =27-107"8
b)1/2N, (g) + 1/20, (g) = NO (g); K. =6,9-107°

Calcula, para la misma temperatura, la constante de equilibrio de la reaccion:
N,O (g) + 1/20, (g0 = 2NO (g)

La constante de equilibrio en funcion de la presion

Hasta ahora hemos expresado la constante de equilibrio utilizando las concentra-
ciones molares de las sustancias en equilibrio, lo que suele indicarse, cuando es necesa-
rio, representdndola por K . Pero hay otras formas de expresar dicha constante.

Asi, por ejemplo, en las reacciones entre gases, como la presién parcial de un gas
es proporcional a su concentracion, es muy ttil expresar la constante de equilibrio en
funcién de dichas presiones parciales.

Esta nueva constante se representa por Kp. Asi, para nuestro ejemplo:
H, (g +1,(g) = 2HI(g)

K, = PI%H
Pu, D,

siendo, en la mezcla de equilibrio:
Py, = presion parcial del hidrégeno.
py, = presién parcial del yodo.

Py = Presion parcial del yoduro de hidrégeno.

Relacion entre K | y K,

Para una reaccion en la que todas las sustancias estén en estado gaseoso, represen-
tada por la ecuacion general:

aA+bB +.. = dD +eE + ..

La constante de equilibrio K, se puede expresar como:
d
_pp pg
KP a b
Pa "Pp -

suponiendo que se comportan como gases ideales y ocupando todo el volumen, se pue-
de aplicar a cada gas la ecuacién general de los gases perfectos:

Aunque para K_ las concentra-
ciones se expresan siempre en
mol/litro, y para Kp las presiones
parciales se dan en atmésferas,
los valores numeéricos de K y K|
se dan sin unidades, es decir,
las constante de equilibrio son
adimensionales.
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p;V=nRT
siendo: p, la presién parcial de un componente dado, n,, el nimero de moles del citado
compuesto, Vy Tlas condiciones de volumen y temperatura en las que se encuentra el
sistema, y R la constante de los gases. Despejando p;:
p;=n/VIRT =c,RT
en donde ¢, es la concentracién correspondiente al componente i. Sustituyendo este
valor de la presion parcial en la expresion de la constante de equilibrio, K, tendremos:

c PP (cp'RT)' -(cgRTY .. _ checge.. (RT)' -(RTY ..
" pa"pg’ (co'RTY(cyRTY .. chcp (RT)-(RT) -..

— d )= b+..
KP_KC(RTJ[ +e +..)-(a+b+..)

Luego las constantes K,y K, estan relacionadas por la expresion:
- A
K, =K (RT)™"

siendo An = (d+e+..)—(a+ b+ ...) lavariacion de la cantidad de las sustancias en
estado gaseoso en la ecuacion quimica.

La ley del equilibrio quimico tiene una gran aplicacién a numerosas reacciones en
disolucién. Asi, son de gran importancia las llamadas constantes de disociacién de
acidos débiles o bases débiles, o en general de equilibrios 4cido-base y las que expresan
los equilibrios de oxidacién-reduccién, que estudiaremos en las unidades siguientes.

EJEMPLO 7

Relee el enunciado del ejemplo 5 y calcula ahora el valor de la constante de equilibrio, Kp, ala temperatura indicada.

Para hallar el valor de K, se puede utilizar la ley de Dalton y la ecuacién la ecuacion general de los gases perfectos:
p;=@/VIRT=c,RT

Conociendo las presiones parciales obtendremos el valor buscado.

Las concentraciones en el equilibrio obtenidas en el ejemplo anterior eran:

[H,] =0,107 mol/L [I,] = 0,107 mol/L [HI] = 0,787 mol/L

Las presiones parciales seran:

Puy = 6 RT = 0,107 - 0,082 - 703 = 6,168 atm

p, = ¢, RT = 0,107 - 0,082 - 703 = 6,168 atm

Py = C BT = 0,787 - 0,082 - 703 K = 45,367 atm

Lareaccién del ejemplo 5 es: H, (g + I,(g = 2HI(g)

Sustituyendo en la expresion de K :

7 e P 45367°  _
" pu,p, 6168-6,168

9

Otro procedimiento de resolucion:
Conocida K, se puede calcular K, utilizando la relacion entre ambas constantes:
K, =K (R T)An
En nuestrocaso, An =2-(1+1) =0y K, = 54,3, con lo que resulta:
Kp = 54,3 (0,082 - 703)° = 54,3

En este caso, el valor de las constantes es el mismo porque no ha variado la cantidasd de gas (An = 0). La diferencia
de dos décimas, empleando un método u otro, se debe a los decimales que se han eliminado al resolver la ecuacién de
segundo grado en el ejemplo 5.
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A.24*.- En un recipiente de 10 L a 800 °C, se introducen 1 mol de CO y 1 mol
de H,O. Cuando se alcanza el equilibrio representado por la ecuacion:
CO(g) + H,0 (g) = CO, (g) + H, (g)
el recipiente contiene 0,655 moles de CO, y 0,655 moles de H,. Calcula:
a) Las concentraciones de los cuatro gases en el equilibrio.
b) El valor de las contantes K y K, para dicha reaccién a 800 K.

A.25*.- En un recipiente de 10 L se introducen 0,60 moles de tetroxido de dinitr6-
geno a 348,2 K. La presion en el equilibrio es de 2 atm. Calcula para el equilibrio:
N,0, (g) = 2NO, (g)
a) La cantidad de cada sustancia en el equilibrio.
b) El valor de K, a esa temperatura.

A.26*.- En un recipiente cerrado y vacio de 10 L se introducen 1,12 g de monéxido
de carbono y 2,84 g de cloro. Se eleva la temperatura a 525 °C y, cuando se alcanza el
equilibrio:

CO (g) + Cl, (g) = COCl, (g)
la presion total es de 328 mm de Hg.
Calcular las constantes K,y K, a525°C para este equilibrio.

A.27.- Define los siguientes términos o simbolos: a) Kp; b) Q_; c) An.

A.28.- Explica las diferencias mas importantes entre los siguientes términos:
a) reaccién reversible o reaccion que transcurre totalmente; b) equilibrio dindmico o
equilibrio estatico; c) cociente de reaccién y constante K .

Grado de disociacion

Una de las grandes aplicaciones de la ley del equilibrio quimico es, precisamente,
el calculo del rendimiento de una reaccién quimica, es decir, el grado de desplazamiento

del equilibrio hacia los productos, conocidala K...

Se puede asegurar que un alto valor de K_implica un elevado desplazamiento del
equilibrio hacia los productos y, por contra, un bajo valor de K _implicaria que la evolu-
cion del equilibrio quimico ha sido desfavorable para los productos. Por ello es impor-

tante definir el grado de disociacion.

El grado de disociacién, ¢, se define como la cantidad disociada de
cada mol de sustancia reactivo inicial.

El grado de disociacién se puede calcular, expresado en tanto por uno, como:

_ n disociada

_ g
n inicial n;
Y si lo queremos expresa en tanto por ciento:

n disociada n
o=—""""".100=-2-100
n inicial n;
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EJEMPLO 8

En un matraz de 2 L se introducen 12 g de pentacloruro de fésforo sélido. Se hace el vacio, se cierra el matraz y se
calienta a 300 °C. EI PCI, pasa al estado gaseoso y se disocia parcialmente en PCl, y Cl.:

PCl;(9) = PCl;(g) +Cl,(9)
La presion total en el equilibrio es de 2,12 atm a esa temperatura. Calcula:
a) El grado de disociacion del PCI, en estas condiciones.
b) El valor de la constante de equilibrio Kp a dicha temperatura.

a) Teniendo en cuenta la masa molar del PCI; (208,5 g/mol), la cantidad de sustancia inicial del PCI, es:
n, = 12/208,2 = 0,058 mol

De cada mol inicial se van a disociar & moles, es decir. permanecen sin disociar (1 — &) moles. Para n , se disocian
n_ oy restan n_ (1 - o) sin disociar. Podemos asi escribir:

PCl, (g = PCl(g + ClL(g
ninicial: 0,058 0 0
n en el equilibrio: 0,058 (1 - o) 0,058 o 0,058 o
La cantidad de sustancia total en el equilibrio, responsable de la presion total, sera la suma de todas las presentes:
Lequilibrio = 0,058 (1—0) + 0,058 & + 0,058 & = 0,058 + 0,058 & = 0,058 (1 + )
Aplicando la ecuacién de los gases perfectos a la mezcla de gases en el equilibrio, calculamos o
pV =nRT
2,12 -2 = 0,058 (1 + o) - 0,082 - 573
De donde: o= 0,56

n

b) La cantidad de cada sustancia en el equilibrio es:
n, (PCL,) = 0,058 (1 - o) = 0,026 mol

n, (PCl,) = 0,058 o = 0,032 mol

n,(Cl,) = 0,058 & = 0,032 mol

La constante K, se obtiene calculando las presiones parciales, p,, de los tres gases mediante la expresion: p, = x; p,
donde x, es la fraccién molar de cada gas: x;, = n,/ n,.

A partir de los valores anteriores podemos escribir:

n, = 0,058 (1 + &) = 0,09 mol

0,026
=——:2,12 = 0,612 atm
Prcy, 0,09
0,032
= =_""—"".2,12 = 0,754 atm
Prci, = Pay, 0,09

Sustituyendo en la expresion de K :

_ Prcy, Pcy, _ 0,754-0,754

KP
Pra, 0,612

=0,93

A.29*.- En un recipiente de 2 L que se encuentra a 25 °C, se introducen 0,5 g de
N,O, en estado gaseoso y se produce la reaccion:
N0, (g) = 2NO, (g)
Calcula:
a) La presion parcial ejercida por el N,O, en el equilibrio.
b) El grado de disociacién del mismo.
Datos: Kp =0,114.
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A.30*.- En unrecipiente de 5 L que se encuentra a 50 °C, se introducen 0,28 moles
de N,O, que se disocia segtin:
N,0, () = 2NO, (g)
Al llegar al equilibrio, la presion total es de 2 atm. Calcula:
a) El grado de disociacién del N,O, a esa temperatura.
b) El valor de Kp.

\ 6 \ EQUILIBRIOS HETEROGENEOS

Hasta ahora hemos aplicado la ley del equilibrio a reacciones en las que todas las
sustancias que intervenian estaban en estado gaseoso; esto es, a equilibrios homogé-
neos. Si en las reacciones intervienen sustancias que se encuentran en fases diferentes,
tenemos entonces los equilibrios heterogéneos, en los que coexisten sélidos puros (o
liquidos puros) en presencia de gases (o de disoluciones). Vamos a ver ahora cémo se
aplica la ley del equilibrio, o LAM, a los equilibrios heterogéneos.

Lareaccién de oxidacion del hierro por vapor de agua es un ejemplo de equilibrio

heterogéneo:
3Fe(s)+4H,0(g = Fe,0,(s) +4H,(g)

Antes de escribir la expresion de su constante de equilibrio, vamos a considerar
qué significa la concentracion de un sé6lido puro, como el hierro. La concentracion es,
por definicién, una masa por unidad de volumen; entonces, en un sélido puro coincide,
en cuanto a magnitud, con su densidad y, por tanto, es constante. Lo mismo puede
decirse de un liquido puro.

Asi, pues, para la reaccién anterior [Fe] = cte. y [Fe,O,] = cte. (con tal de que no
se agoten, es decir, que existan como sélidos en equilibrio). Por esto, al escribir la
constante de equilibrio, se engloban en ella, con lo cual resulta:

[Fe,0,][H,]* . K [Fe]3 _ &)

© [Fe][H,0]* ¢ [Fe,0,] [H,0]*
en definitiva:
A
© [m0]

En general, podemos establecer:

En la expresion de la constante de equilibrios heterogéneos no se incluyen los
sélidos o liquidos puros.

Si se tratara de un equilibrio entre sustancias en disolucién coexistiendo con
liquidos puros, se tendrian en cuenta solamente las concentraciones de las sustancias en
disolucién en la constante de equilibrio.

Ejemplos:

[H,S

.

SU)+H, (@ = H,SI(g: K. =

>

CaCQO, (s) = CaO (s) + CO, (g); = [CO,l; o bien, Kp = Pco,

c
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EJEMPLO 9

Para la reaccion en equilibrio:  SnO, (s) +2H, (g) = Sn(s) + 2H,0 (g). A750 °C, la presion total del sistema es
32,0 mm de Hg y la presién parcial del agua 23,7 mm de Hg. Calcula

a) El valor de la constante K, para dicha reaccion a 750 °C.

b) Las cantidades de sustancia de aguay de hidrégeno presentes en el equilibrio, sabiendo que el volumen del reactor
esde?2L.

En el sistema s6lo existen dos gases: el agua y el hidrégeno. Conocemos la presion total y la parcial del agua, por lo
que la presion parcial del hidrégeno sera:

Prowal = Pu, t Pu,0’ Pu, = Prota ~ Ph,0
pHZ = 32-23,7 = 8,3 mm Hg

Sustituyendo en la expresion de K, teniendo en cuenta que se trata de un equilibrio heterogéneo, resulta:

Aungque las presiones se deben poner en atmosferas, en este caso el resultado es el mismo, ya que multiplicamos y
dividimos por el mismo ntimero.

b) Para hallar las cantidades de sustancia tendremos en cuenta la ecuacién general de los gases perfectos y la ley de Dalton:

. 237,
1,0 IP;ZCT)’ - 0,0&?591023 =gl
83,

P 760" _p 6. 10" mol

n =
B0 ""RT 00821023

A.31*.- Para lareaccién:
CO, (g) + C(s) = 2CO (g)

Kp = 10, a 815 °C. Calcula, en el equilibrio:

a) Las presiones parciales de CO, y CO a esa temperatura, cuando la presién total
en el reactor es de 2 atm.

b) Las cantidades de sustancia de CO, y CO a esa temperatura, si el volumen del
reactor es de 3 L.

A.32%.- El carbamato de amonio, NH,CO,NH,(s), se descompone al calentarlo
segun la reaccion: NH,CO,NH, (s) = CO, (g) + 2 NH, (g)

En un recipiente, en el que previamente se ha hecho el vacio, se calienta una
cierta cantidad del compuesto s6lido y se observa que la presion total del gas en el
equilibrio es de 0,843 atm a 400 K.

a) Calcula K,y K, para el equilibrio representado.

b) Calcula la cantidad (en moles) del compuesto s6lido que quedara sin descom-
poner si se introduce 1 mol en un recipiente vacio de 1 L y se calienta hasta 400 K.

A.33*.- El cloruro de amonio se descompone segin la reaccion:
NH,Cl (s) = NH, (g) + HCI (g)

En un recipiente de 5 L, en el que previamente se ha hecho el vacio, se introdu-
cen 2,5 g de cloruro de amonio y se calientan a 300 °C hasta que se alcanza el equili-
brio. El valor de K a dicha temperatura es 1,2 - 1073, Calcula:

a) La presion total de la mezcla en equilibrio.

b) La masa de cloruro de amonio s6lido que queda en el recipiente.
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7 ESTUDIO DE LA EVOLUCION DE UN SISTEMA

EN EQUILIBRIO QUIMICO

Los factores que afectan al equilibrio son la temperatura, la presion y la concen-
tracion de las sustancias que intervienen en la reaccion.

Si tenemos una reaccion en equilibrio y varia alguno de estos factores, se rompe el
equilibrio. Entonces, la reaccion evoluciona en un sentido u otro, hasta alcanzar un
nuevo estado de equilibrio.

Para predecir, de forma cualitativa, la influencia de cada uno de los anteriores
factores en el desplazamiento del equilibrio se ha venido utilizando el llamado principio
de Le Chatelier (enunciado por el quimico francés Henri Le Chételier en 1884), que
consiste en una serie de reglas que tienen una aplicacién limitada y que en una de sus
formulaciones puede expresarse:

«Cuando en un sistema en equilibrio se varia algtin factor externo, el equilibrio se
desplaza en el sentido que tienda a contrarrestar dicha variacién».

En este curso abordaremos el estudio de la prediccion de la evolucién de sistemas
en equilibrio quimico que han podido ser perturbados mediante un tratamiento cuantita-
tivo, comparando el valor del cociente de reaccion (Q), correspondiente a la posible pertur-
bacion, con el valor de la constante de equilibrio (K). Aunque seguiremos usando también
las reglas de Le Chatelier, pero siempre en situaciones en las que éstas tengan aplicacion.

a) Cambio de la temperatura a presion constante

Este tipo de procesos se analizan correctamente aplicando el principio de Le
Chatelier. El suministro de calor para elevar la temperatura favorecera a la reaccién que lo
absorba, es decir, a la reaccion endotérmica y si enfriamos extrayendo calor del sistema
se favorecera la reaccién exotérmica que desprendera calor, contrarrestando la extraccion
de calor.

Por ejemplo, si tenemos la reaccion en equilibrio:
280,(g) + 0,(g) = 28S0,(g; AH<0

- Al aumentar la temperatura manteniendo la presion constante, segtin el princi-
pio de Le Chaételier, la reaccion debe oponerse a dicho aumento, y, por tanto, se despla-
zara hacia la izquierda, absorbiendo energia, puesto que éste es el sentido de la reac-
ci6n endotérmica.

- Por el contrario, al disminuir la temperatura a presion constante, la reaccién
debe oponerse a dicha disminucion, desplazandose hacia la derecha, puesto que enton-
ces lareaccion desprende energia (exotérmica) y se opone al enfriamiento.

Un aumento de temperatura de una mezcla en equilibrio a presién
constante, desplazara el equilibrio en el sentido de la reaccién endotérmica.
Un descenso de temperatura desplazaré el equilibrio en el sentido de la
reaccion exotérmica.

b) Cambio de la presion o del volumen a temperatura constante

Estudiemos la evolucién de la siguiente reaccion entre gases, en equilibrio, pro-
ducida en un recipiente con émbolo mévil:

N,O,(g) = 2NO,(g)
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Realizaremos ahora el andlisis utilizando el cociente de reaccion Q_en funcién del
volumen total, ya que en estos términos la discusién es mas sencilla que en funcién de
la presion total. El cociente de reaccion se puede expresar como:

[NO, J? (nNO / V)Z (nNO )V Yo, 1
N204] (nN204 /V) (1"‘1\1204 )V ny,0, V

siendo Nye, Y10, la cantidad de sustancia de ambos gases, y V, el volumen total del
sistema.

Q=

Si el sistema esta en equilibrio, antes del aumento de presién a temperatura cons-
tante Q = K.

Si aumenta la presién a temperatura constante, el volumen disminuye (ley de
Boyle), y el cociente 1/V aumenta, por lo que Q_aumentay Q_ >K ; el sistema ya no se
encuentra en equilibrio y Q_debe disminuir para que el equilibrio pueda reestablecerse
e igualarse a K_que se mantiene constante (ya que sélo depende de la temperatura). Para
ello ha de dlsmmulr la relaciéon 11 NOZ/ 7x,0,, es decir, disminuir la cantidad de NO, y
aumentar la de N,O,. La reaccién ha de desplazarse, pues, hacia la izquierda.

Como al aumentar la presiéon externa disminuye proporcionalmente el volumen,
el efecto sobre el equilibrio de una variacién en el volumen del sistema, a temperatura
constante, es analogo al de la presion, pero justamente en el sentido opuesto.

Este proceso se pueden analizar también aplicando el principio de Le Chételier:

Al aumentar la presién total a temperatura constante, el equilibrio se
desplaza en el sentido en que disminuya el nimero de moléculas o de
moles, para asi contrarrestar el aumento de presion, y viceversa.

- Al aumentar la presion a temperatura constante, el equilibrio se desplaza hacia
la izquierda, donde hay menos moléculas o moles, contrarrestando el aumento de pre-
siom.

- Al disminuir la presién a temperatura constante, el equilibrio se desplaza hacia
la derecha, donde hay mayor nimero de moléculas o moles, para aumentar la presién.

A pesar de que el principio de Le Chételier suele permitir predecir correctamente
el sentido del desplazamiento de la reacciéon quimica cuando se produce sobre la misma
un cambio de presién o de volumen a temperatura constante, esta formulacion cualitati-
va es incapaz de dar cuenta de los cambios de concentracién asociados. Por el contrario,
un razonamiento matematico asociado a la expresién de la constante de equilibrio permi-
te hacer este tipo de predicciones de forma inequivoca.

Un caso interesante se presenta al afiadir, a temperatura constante, un gas inerte
auna mezcla en equilibrio; por ejemplo, helio a la reaccién anterior. Si se hace a volu-
men constante, aumenta la presién, aunque el equilibrio no se altera. En efecto, la
expresion anterior de Q. muestra que, si V= cte, Q. = K_= cte, larelacién molar no varia.

En cambio, si se adiciona He a presion y temperatura constantes el volumen aumen-
tard. Y si An > 0, como es nuestro ejemplo, y el volumen aumenta, 1/V disminuye y por
tanto la relacién molar n? NO, /ny L0, aumenta, por lo que la reaccion se desplaza hacia la
derecha. En caso de que An “ 0, se produmra un desplazamiento de la reaccion hacia la
izquierda. Y si An = 0 no se producira desplazamiento.

A.34.- Si se disminuye la presién, a temperatura constante, .cuél sera la evolu-
ci6n de los siguientes sistemas en equilibrio? Realiza el anélisis usando el cociente de
reaccion y el principio de Le Chatelier.

a)H,(g+1,(g = 2HI({g ¢)PCL (9 = PCL (g) +Cl (g)

b)2CO (g) + O, (g) = 2CO, (g d) NH,HS (s) = NH, (g) + H,S (g)
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c) Adicion o eliminacion de una de las sustancias reaccionantes a volumen y temperatura

constantes

La adicidén o eliminacion de cualquiera de las sustancias que intervienen en un
equilibrio no modifica el valor de la constante de equilibrio, pero si afecta a las concen-
traciones en el equilibrio de las restantes sustancias.

Podemos ver este efecto con un ejemplo concreto. Consideremos la reaccion, en
fase gaseosa, de oxidacién del cloruro de hidrégeno, que tiene lugar segiin la ecuacion:

4HCl(g) + O,(g = 2H,0(g) + 2Cl, (g

Se desea desplazar el sistema en equilibrio hacia la derecha, a volumen y temperatu-
ra constantes, para obtener el maximo rendimiento posible en cloro. Esto puede hacerse de
dos formas:

1. Anadiendo uno de los reactivos (en nuestro ejemplo, O,, puesto que el HCl es
el que queremos oxidar).

Usaremos el cociente de reaccion y la constante de equilibrio, y compararemos los
valores de Q_con K, asi:

_[m,0P[cL T
© [Ha][o,]

Al afiadir O, , aumenta la [O,], Q_disminuye por lo que Q_ < K_ . El sistema ya no
se encuentra en equilibrio y evolucionara de forma que Q_ aumente hasta igualarse a K,
que se mantiene constante. Para ello tiene que aumentar el numerador y disminuir el
denominador de Q_; esto es, aumentan [H,O] y [CL,], y disminuyen [HCl] y [O,], lo que
se hace combindndose HCI con parte del O,. El sistema se desplaza hacia la derecha
hasta volver a una nueva situacién de equilibrio.

2. De otra forma, eliminando H,O disminuye la [H,0], Q_disminuye por lo que
Q. < K_, el sistema ya no se encuentra en equilibrio y evolucionara de forma que Q_
aumente hasta igualarse a K, que se mantiene constante, para ello tienen que disminuir
[HCIl] y [O,], que se combinan para dar méas Cl, y H,O. Lo que supone también un
desplazamiento de la reaccion hacia la derecha hasta encontrar una nueva situacion de
equilibrio.

La aplicacion del principio de Le Chatelier permite llegar a las mismas conclusiones.

De acuerdo con este principio, cuando a un sistema en equilibrio (a temperatura
constante) se le anade uno de los componentes, el sistema responde oponiéndose a esta
adicion, desplazandose el equilibrio hacia el otro miembro de la ecuacion.

1. Al anadir O, , el sistema tiende a contrarrestar dicho aumento (combinando
parte de O, con més HCI), es decir, se produce un desplazamiento hacia la derecha.

2. De forma anéloga, eliminando H,0O, el sistema tiende a reponerlo, para lo que
tiene que producirse, asimismo, un desplazamiento hacia la derecha.

El principio de Le Chételier puede fallar

Pero el principio de Le Chételier no se cumple siempre. Asi, podria pensarse que
se pueden aplicar las mismas conclusiones a la adicién de una sustancia reaccionante
cuando se mantienen la presion y la temperatura constantes. Sorprendentemente, sin
embargo, existen circunstancias para las cuales la adiciéon de un reactivoa py T constantes
desplaza el equilibrio en el sentido de producir mas cantidad de la especie anadida. Por
ejemplo, supongamos que en la sintesis del amoniaco: N, (g) + 3 H, (g) = 2 NH, (g).
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cuando se alcanza el equilibrio, las cantidades presentes son 3 moles de N, (g), 1 mol
de H, (g) y 1 mol de NH, (g). Por lo que la constante de equilibrio expresada en funcion de
las fracciones molares, serd: K= x?\; /(xy ][X3HZ] = 8,33. A continuacién, a p y T cons-
tantes, ahadimos 0,1 mol de N,,, y después de anadir el N,, pero antes de que produzca
ningtn desplazamiento del equilibrio, tendremos: Q_= (1/5,1)%(3,1/5,1)-(1/5,1)% = 8,39.
Ahora (Q_es mayor que K, y por lo tanto la reaccién debe desplazarse hacia la izquierda
para que Q_se reduzca hasta el valor de 8,33; este desplazamiento produce mas N,. La
adicién de N, en estas condiciones desplaza el sistema en equilibrio hacia producir mas N,.

La aplicacion del principio de Le Chatelier a este caso, nos llevaria a predecir que
la adicién de nitrégeno haria que la reaccion se desplazara en el sentido de contrarrestar
esa variacion, produciendo un aumento en la cantidad de amoniaco. Como vemos el
principio de Le Chételier puede fallar, lo que significa que no se puede admitir como un
principio porque no se cumple siempre.

d) Catalizadores

Como ya hemos visto en la unidad anterior, los catalizadores activan, en la mis-
ma proporcion, las velocidades directa e inversa de una reaccién quimica, pero no alte-
ran, en absoluto, las funciones termodinamicas (AH y AG). Por tanto:

Los catalizadores no modifican el valor de la constante de equilibrio. Esto es, no
producen ningtin cambio en el estado de equilibrio.

La Gnica misién, muy importante, de los catalizadores es reducir el tiempo que se
tarda en alcanzar el estado de equilibrio. Esto es de importancia capital en la industria
quimica.

A.35.- El nitrégeno y el hidrégeno reaccionan segtn la siguiente ecuacién qui-

mica:
N, (g) + 3H, (g = 2NH, (g); AH <0

Indica razonadamente, qué ocurrira cuando una vez alcanzado el equilibrio:

a) Se anade nitrégeno.

b) Se disminuye la temperatura.

c) Se aumenta el volumen del reactor, manteniendo constante la temperatura.

d) Se anade un catalizador.

A.36*.- Para el equilibrio quimico que aparece representado por la reaccion:
PCl; (g) = PCl, (g) + Cl, (g)

los valores de K, a 400y 500 K son, respectivamente, 47,9y 1,70 - 103. Justifica el
efecto que produciran en la concentracién de Cl, las siguientes modificaciones del
equilibrio.

a) Un aumento de temperatura a presién constante.

b) Un aumento de presién a temperatura constante.

¢) Un aumento de volumen a temperatura constante.

A.37*.- El proceso de descomposicién del NH,Cl (s) para dar NH, (g) y HCI (g)
tiene un AH = 123,6 kcal/mol, a cierta temperatura. Una vez alcanzado el equilibrio
en este proceso.

a) Razonar cémo afectaria a la concentracién de NH,: i) una disminucién de la
temperatura a presién constante; ii) un aumento de la presién a temperatura constante.

b) Explicar como afectaria a K, un aumento de la temperatura.

c) ¢{Cémo afectarfa a K, un aumento de la concentraciéon de HCI (g)?

160



A.38*.- El yoduro de hidrégeno se descompone segtin el equilibrio siguiente:
2HI(g) = H, (g) + 1, (g)

Dentro de un recipiente cerrado, en equilibrio, hay 0,38 moles de, (g), 0,08 moles
de H, (g) y 1,24 moles de HI (g).

Se afiaden 0,30 moles de H, (g) a volumen y temperatura constantes y se establece
de nuevo el equilibrio.

Calcula la cantidad de sustancia de cada gas en el equilibrio (que se establece
después de la adicion del hidrégeno).

A.39*.- A 400 °C, el yoduro de hidrégeno gas se descompone parcialmente para

dar hidrégeno gas y yodo gas segtn la siguiente reaccion:
2HI(g) = H, (g) + 1, (g)

Dentro de un reactor de 2 L. de capacidad se introducen 0,8 moles de yoduro de
hidrégeno y se calienta el sistema hasta 400 °C para que alcance el equilibrio. Consi-
derando que K, = 1,56 - 1072

a) Calcula la cantidad de cada sustancia en el equilibrio.

b) Razona si variara la cantidad de sustancia total de gas a medida que se des-
compone el yoduro de hidrégeno y calcula la presién total de los gases del reactor en
el equilibrio.

c) Razona cémo afectaré al valor de K_y al estado de equilibrio la introduccién de
un catalizador en el reacctor.

A.40*.- La siguiente tabla presenta la variacion de la constante de equilibrio con
la temperatura para la sintesis del amoniaco segtn la reaccién:
N, (g) + 3H, (g) = 2NH, (g)

Temperatura (°C)| 25 ‘ 200 ‘ 300 ‘ 400 ‘ 500

Cc

K ‘6-105

0,65 ‘ 0,011 ‘ 6,210~ ‘ 7,4-107°

Indica, razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Lareaccion directa es endotérmica.

b) Un aumento de presién sobre el sistema en equilibrio, a temperatura constan-
te, favorece la obtencion de amoniaco.

{Cuéles seran las mejores condiciones para rentabilizar la produccién de
amoniaco? En el proceso Haber se realiza a unos 500 °C y hasta 1000 atm de presion.
Ademas, se usan catalizadores. {Por qué se hace asi?

\ 8 \ EQUILIBRIOS DE PRECIPITACION

. 8.1. Solubilidad de los compuestos idnicos |

El agua, como otros muchos liquidos polares, es un buen disolvente de algunas
sustancias i6nicas o covalentes muy polarizadas. Por el contrario, no es buen disolvente
de las sustancias poco polarizadas y de las no polares, que constituyen la mayoria de las
sustancias covalentes.

Cuando mezclamos un soluto sélido con agua, comienza el proceso de disolucion
por el que el sélido se disgrega en el agua. Pero, al poco, comienza a producirse el
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proceso inverso: la cristalizacion, por el que las moléculas o iones que estaban en diso-
lucion vuelven al sélido no disuelto.

Sila velocidad de cristalizacién llega a igualar a la de disolucidn se establece un
equilibrio dindmico y la cantidad de soluto disuelto no varia con el tiempo, mientras no
lo haga la temperatura: decimos que la disolucién esta saturada.

Llamamos solubilidad a la concentracién de la disoluciéon saturada a
una temperatura determinada.

La solubilidad de un soluto en un disolvente es, por tanto, la cantidad méxima de
soluto que se puede disolver en una cantidad dada de disolvente o de disolucién a una
temperatura determinada.

La solubilidad puede medirse en cualquiera de las unidades que sirven para expre-
sar la concentracién de una disolucién: moles de soluto por litro de disolucién (mol/L),
gramos de soluto por litro de disolucién (g/L), etc.

5.2 Producto de solubilidad |

Cuando disolvemos cloruro de plata en agua hasta saturacién, se establece el
equilibrio entre los iones en disolucién y la sal sin disolver que podemos representar
con la ecuacion:

AgCl (s) = Ag*(aq) + Cl (aq)
Dado que esta sal es poco soluble en agua, la disolucién saturada serd una disolu-
ciéon muy diluida y se puede aplicar con buena aproximacion la LAM, en la forma:

 [Ag'(aq)] [CI (aq)]
[AgCl (s)]
En la disolucién saturada, la concentracién de la sal s6lida, sin disolver, es cons-

tante y, como siempre, se suele incluir en la constante de equilibrio, que se escribe en la
forma:

Ks=[Cl'] [Ag"]

en donde, para simplificar, hemos prescindido de indicar (aq), para los iones. La cons-
tante Kg (que a veces se designa por Kp ¢ 0 por Pg) recibe el nombre de constante del
producto de solubilidad.

En general, para una sal de la forma A_B_ se tiene:

A B (s) = mA" (ag) + nB™ (aq)
Y la constante del producto de solubilidad es:
Kg = (A" [B "

En lo que sigue, se usard el valor de K a partir de las concentraciones molares de

las especies disueltas.

A.41.- Escribe la ecuacién del equilibrio y la expresién de la constante del pro-
ducto de solubilidad para las disoluciones acuosas saturadas de las siguientes sustan-
cias:

a) Cromato de plata.

b) Hidr6xido de hierro (III).

c¢) Fluoruro de plomo (II).
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Compuesto K Compuesto K
Fluoruros Sulfatos
MgF, 3,710 CaSO, 9,110
CaF, 5,310 BaSO, 1,1- 10710
BaF, 1,0 - 1076 PbSO, 1,6 - 1078
PbF, 2,7 -1078 Ag,S0, 1,4-107°
SrSO, 3,2 1077
Cloruros
AgCl 1,8 - 10710 Hidréxidos
CuCl 1,2 - 10°° Mg(OH), 1,2 - 1011
PbCl, 1,6 - 1070 Al(OH), 2,0 -107%
Hg,Cl, 1,3-1078 Cu(OH), 1,0 - 10719
Zn(OH), 1,8 - 10714
Yoduros Ca(OH), 5,5 - 1076
Agl 8,5 107" Fe(OH), 1,1 - 10736
Cul 1,1- 10712 Ba(OH), 5,0 - 1073
Pbl, 7,110 Cd(OH), 2,5 - 10714
Hg,1, 4,5-107% Cr(OH), 2,0 - 1071
Carbonatos Cromatos
MgCO, 3,510 BaCrO, 8,5 107"
CaCO, 2,8 -107° Ag,CrO, 1,9 - 10712
BaCO, 5,1-107° PbCrO, 2,0 - 10716
PbCO, 7,4 -10714 CaCrO, 7,1-107*

Constantes del producto de solubilidad, a 25 °C, de algunas
sustancias poco solubles

EJEMPLO 10

Calcula el producto de solubilidad del MgCO,, sabiendo que en 200 mL de una disolucion saturada en agua a 25 °C
hay disueltos 3,2 mg de sal.

Datos: Masas atomicas: C = 12; O = 16; Mg = 24,3.

Se escribe la ecuacion del equilibrio de solubilidad del carbonato de magnesio. Los coeficientes estequiométricos de
la misma indican que si se disuelven s mol/L de la sal, se obtiene una disolucién saturada de concentracién s mol/L de
cada uno de los iones:

MgCO, (s) = Mg?*(aq) + CO,* (aq)
s 5
El valor de la solubilidad en g/L, es:
s = 3,2 mg MgCO,/200 mL = 3,2 - 10° g MgCO, /0,200 L =0,016 g/L
Como la masa molar del MgCO, tiene un valor de: M (MgCO,) = 84,3 g/mol, la solubilidad en mol/L sera:
s =0,016/84,3 =1,9-10*M
De la expresién del producto de solubilidad:
Ky = [Mg**] [CO,*] =55 =5%= (1,90 - 10%)* = 3,61 - 10°®
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A.42.- El cromato de plomo (II) (s6lido amarillento insoluble, PbCrO,) tiene una
solubilidad en agua de 5,3 - 10”7 mol/L, a 25 °C. Calcula el producto de solubilidad
del compuesto a esa temperatura.

A.43.- Se sabe que las solubilidades en agua a 25 °C del Pbl, (s6lido amarillo
insoluble) y Ag,AsO, (sélido blanco insoluble) son respectivamente 1,84 - 1073 y
1,39 - 107 M. Calcula:

a) El producto de solubilidad del yoduro de plomo (II) a esa temperatura.

b) El producto de solubilidad del arseniato de plata a esa temperatura.

Relacion entre solubilidad y K

Dado que K es un producto de concentraciones cuando una disolucion esta satu-
rada, y la solubilidad es la concentracion de la disolucién saturada, podemos establecer
una relacién entre ambas, que dependera en cada caso concreto de los coeficientes
estequiométricos y de la carga de los iones en disolucion.

EJEMPLO 11

Se desea preparar 1 L de disolucion saturada de CaCO, (solido cristalino blanco insoluble) a una temperatura deter-
minada. Calcule:

a) La solubilidad de la sal.
b) La cantidad minima necesaria de carbonato de calcio para preparar la disolucién saturada.
Datos: Kg (CaCO,) = 2,8 - 1079, Masas atémicas: C = 12; O = 16; Ca = 40.

a) La ecuacion del equilibrio de solubilidad en agua es:
CaCO, (s) = Ca®**(aq) + CO,* (aq)
s s
De la expresion de la constante del producto de solubilidad en funcién de la solubilidad tenemos:
Ky = [Ca**] [CO,*] =5 s =s%; ydeaqui: s= KSl/Z =(2,8-109Y2 =5,29-10°M

b) Para preparar un litro de disolucién saturada de CaCO, se necesitan 5,29 - 10~> moles de CaCO,
La masa de CaCO, se calcula:

m(g)
M (g/mol) > como la masa molar del CaCO, es 100 g/mol

m =5,29-107°-100 = 5,29 - 103 g = 5,29 mg de CaCO, se necesitan para obtener 1 L de disolucién saturada a la
temperatura de trabajo.

A.44.- Calcula la solubilidad en agua a 25 °C de las siguientes sustancias:
a) Fluoruro de bario.
b) Hidr6xido de aluminio.
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. 8.3 Reacciones de precipitacion |

Estas reacciones se producen cuando se ponen en contacto
en disolucién acuosa dos iones que juntos pueden formar un sé-
lido insoluble. Por ejemplo, el yoduro de potasio es una sustancia
bastante soluble en agua igual que ocurre con el nitrato de plomo (II).
Si mezclamos disoluciones de ambas sustancias se produce una
sustancia insoluble en agua, el yoduro de plomo (II), y otra sus-
tancia que si es soluble, el nitrato de potasio. Se observa la forma-
cién de un precipitado amarillo.

La ecuacion sin ajustar de la reaccion anterior se puede
escribir como:

KI (aq) + Pb(NQO,), (aq) = Pbl, (s) + KNO, (aq)

A veces, en las reacciones de precipitacion se representan
sélo los iones que dan lugar a un compuesto insoluble. A los
iones que estando presentes no participan en la reaccién de preci-
pitacion se les llama iones espectadores. Asi, la reaccion anterior
se representa como sigue:

21 (aq) + Pb** (aq) = PbI, (s)

Una reaccion de precipitacion consiste en la formacion de un com-
puesto insoluble, que recibe el nombre de precipitado, al mezclar dos diso-
luciones, cada una de las cuales aporta un ion a dicho compuesto insoluble.

En la tabla que sigue se recogen, de forma general, los grupos de sustancias iénicas
mads solubles y las menos solubles. La informacién recogida en la tabla es sélo una

aproximacion ya que cada sustancia tiene una solubidad en agua diferente.

Aniones Cationes Solubilidad
todos alcalinos y NH,* solubles
nitrato, NOS‘
clorato, C10,~ casi todos solubles
acetato, CH3‘COO -
cloruro, Cl- Ag*, Pb2*, Hg?*, Cut, TI* insolubles
bromuro, Br~
yoduro, I los demas solubles
sulfato, SO,*~ Sr2+, Ba?t, Ph2* insolubles
los demas solubles
sulfuro, S2- alcalinos, NH,*, alcalinotérreos solubles
los demas insolubles
hidréxido, OH- alcalinos, NH,*, Sr?*, Ba** solubles
los demas insolubles
carbonato, CO32‘ alcalinos y NH,* solubles
fosfato, PO, los demas insolubles

Solubilidad en agua de algunos compuestos iénicos

(soluble > 0,1 M; insoluble < 0,01 M)
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Prediccion de las reacciones de precipitacion

A partir del conocimiento de los valores de las constantes del producto de
solubilidad, es factible predecir si se formara un precipitado cuando se mezclen dos
disoluciones o se agregue un compuesto soluble a una disolucion. Para ello, usaremos el
concepto de cociente de reaccion, Q.

Tal como lo hemos definido anteriormente el cociente de reaccién, Q, sera el pro-
ducto de las concentraciones molares de los iones presentes en una disolucion, elevadas
a sus correspondientes coeficientes estequiométricos.

Consideremos, por ejemplo, una disolucién acuosa de carbonato de bario a 25 °C.
Sabemos que en la disolucién saturada se establece el equilibrio:

BaCO,(s) = Ba®*(aq) + CO,* (aq)
Su constante del producto de solubilidad, K, vale:
Kq =[Ba?*][CO,*] = 1,6 - 1079 mol*-L™?
donde [Ba?*]y [CO,* ] son las concentraciones de los iones en la disolucién saturada.

Si, en un momento dado, la concentracién de los iones presentes en la disolucién
es[Ba?*], .. v[CO,*] su cociente de reaccion, Q, seré:

Q=[Ba*"] CO,*]

Esta expresion del cociente de reaccién, Q, es igual a la del producto de solubilidad,
K, pero con concentraciones distintas de las presentes en el equilibrio, es decir, las que
hay en un instante concreto.

inicial’

inicial[ inicial

Comparando los valores de Q y Kq puede predecirse el comportamiento de la
disolucioén:

Q<K La disolucion esté insaturada; no habra precipitacion.
Q=K La disolucion esté saturada; el sistema esta en equilibrio.
Q> K Las concentraciones de iones serian mayores que las de la disolu-

cién saturada: se produciré la precipitacion del exceso de concentracion de los iones
hasta que Q = Kj.

Esta cuestion tiene gran valor practico. Con el fin de obtener un compuesto dado
(en forma de precipitado), en las preparaciones industriales y de laboratorio se pueden
ajustar las concentraciones de los iones hasta que el cociente de reaccion exceda el valor
de la Kg (Q > Ky). Si se cumple esta condicién, precipitard compuesto hasta que Q = Kj,
momento en que la disolucién estara saturada.

La capacidad de predecir las reacciones de precipitaciéon también es muy ttil en
medicina. Por ejemplo, los célculos renales, que a menudo resultan muy dolorosos,
estan constituidos casi por completo de oxalato de calcio, CaC,0, (Kg = 2,3 - 107).

La concentracién fisiol6gica normal de los iones calcio en el plasma sanguineo es
alrededor de 5 - 10~® M. Los iones oxalato, C,0,%", que provienen del dcido oxalico que
se encuentra en muchos vegetales como el ruibarbo y la espinaca, reaccionan con los
iones calcio y forman el oxalato de calcio insoluble que con el tiempo se acumula en los
rifnones. Una dieta equilibrada ayudaré al paciente a disminuir la formacién de este
precipitado.

EJEMPLO 12
Se mezclan 10 mL de disolucién 10~ M de Ca?* con 10 mL de disolucion 2 - 102 M de Na,CO,.
a) Justifica si se forma o no precipitado.
b) En caso de que se forme precipitado, calcula la cantidad de sélido formado (CaCO,).
Dato: K (CaCO;)=2,8-10°.
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a) Se trata de comprobar si precipita el carbonato de calcio. Para ello debemos calcular las concentraciones del cation
calcio y del anién carbonato y comparar Q con Kj.

La disolucién de Na,CO, estd completamente disociada en disolucién acuosa; a cada unidad-férmula de Na,CO,
correspondera en disolucién 2 cationes Na* y un anién CO,*", por lo que la concentracion de ion carbonato es la misma
que la del carbonato de sodio disuelto: 0,002 M.

Cuando las disoluciones se mezclan las concentraciones disminuyen debido a la dilucién que se produce ya que el
volumen aumenta (el volumen final es 20 mL):
[Ca%*] = 0,01 L - 0,001 M /0,02 L = 0,0005 M
[CO,*]=0,01L-0,002M/0,02L = 0,001 M
El equilibrio de solubilidad que se puede producir es:
CaCO, (s) = Ca** (aq) + CO,* (aq)
El cociente de reaccion se puede expresar como: Q= [Ca?*], . . [CO,*T]. . .

Al comparar ( con K tenemos las siguientes posibilidades:

Q> K, Precipitara CaCO,

Q<K No precipitara. Existird una disolucion insaturada

Q=K No precipita. Se forma una disolucién saturada

Por tanto, como Q = [Ca**], . .. [CO,*], .., = 0,0005-0,001 =5-107;y K; =2,8- 1079, vemos que Q > K, por lo

que el carbonato de calcio precipitara.

b) La cantidad inicial de Ca** es 0,0005 mol/L - 0,02 L = 10> moles y la de CO,* es 0,001 mol/L- 0,02L = 2 - 1075 moles
y puesto que el equilibrio es:

Ca?* (aq) + CO,* (aq) = CaCO, ()
107 mol 2 - 107° mol

Como cada mol de Ca?* reacciona con 1 mol de CO,*", este tltimo esta en exceso. Sélo se podra formar como
maximo 10~° mol de CaCO, (s), despreciando el Ca** que queda disuelto, que es practicamente nulo.

A.45.- Se mezclan 100 mL de disolucién 0,02 M de Ba(NO,), con 50 mL de
disolucion 0,15 M de Na,SO,. Calcula la concentracién de las especies disueltas.
Dato: Kg (BaSO,) = 1,1 - 107'°.

Precipitacion fraccionada

La formacién de precipitados de sales poco solubles se utiliza en la industria para
recuperar iones costosos de ciertas disoluciones, pero sobre todo en Quimica analitica,
ya que sirve de base a numerosos métodos de analisis tanto cualitativos como cuantitati-
vos. En este aspecto es muchas veces necesario precipitar solamente determinados iones
de una disolucién que contiene otros, lo que se llama precipitacién fraccionada, y que,
naturalmente, se basa en la diferencia entre los productos de solubilidad de las corres-
pondientes sales. Cuando a una disolucién acuosa, que contiene dos o mas iones, se
anade otro ion que forme con aquellos compuestos poco solubles, pero con valores
bastante distintos de sus productos de solubilidad, se puede conseguir que precipite
s6lo uno de ellos, controlando la cantidad que se afiade del ion precipitante. Un ejemplo
tipico es la precipitacién fraccionada de iones bromuro, Br, y cloruro, Cl-, mediante
adicion de iones plata, Ag™, por ejemplo, mediante adiciéon de una disolucién de nitrato
de plata, con lo que se forman los compuestos insolubles AgBr y AgCl. Como puede
observarse, al comparar de los valores de las constantes de los productos de solubilidad
de las dos sustancias formadas:
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K, (AgBr) =7,7-107"

K, (AgCl) = 1,6 - 10710
es evidente que al ir anadiendo iones Ag*, precipitara primero AgBr, al ser el mas inso-
luble, con un valor menor de su producto de solubilidad.

\ 8.4 Factores que afectan a la solubilidad |

La solubilidad de una sustancia se ve afectada no sélo por la temperatura, sino
también por la presencia de otros solutos. La presencia de un 4cido o la de un ion comn,
por ejemplo, puede influir de manera importante en la solubilidad de una sustancia

Efecto de ion comun

Como ya se ha sefialado, la precipitacion de un compuesto iénico a partir de una
disolucién se produce siempre que el cociente de reaccién sobrepase el valor de la K de
esa sustancia. Por ejemplo, en una disolucion saturada de AgCl el cociente de reaccion
Q = [Ag*][CI] es, por supuesto, igual a la Ky. Ademas, la simple estequiometria indica
que [Ag*] = [CI]. Sin embargo, esta igualdad no siempre se cumple.

Supongamos que afiadimos a la disolucién anterior otra de AgNO, (que contiene
iones Ag™ y NO,"). En este caso, existe un ion comin, el catién Ag™, que procede de la
disociacién de las dos sales. Por tanto, el equilibrio:

AgCl(s) = Ag*(aq) + Cl (aq)
se desplazara hacia la izquierda, aplicando el principio de Le Chatelier, disminuyendo la
solubilidad del cloruro de plata.

Al agregar la disolucién de AgNO, a la disolucién saturada de AgCl, el incremen-
to de [Ag™] hara que el cociente de reaccion sea mayor que el producto de solubilidad:

Q = [A8 Liniciall C Jinicial > Ks
Para restablecer el equilibrio, precipitara una parte de AgCl, es decir, la reaccion

de disociacion del AgCl se desplazara hacia la izquierda hasta que el cociente de reaccién
de nuevo sea igual a la K.

EJEMPLO 13
Calcula la solubilidad del cloruro de plata (en g/L) en una disolucion de nitrato de plata 6,5 -10~3 M.
Dato: Kg (AgCl) = 1,8 -107'%; Masas atémicas: Ag = 107,9; Cl = 35,5.

Paso 1: Las especies relevantes en la disolucién son los iones Ag* (provenientes del AgCly del AgNO,) y los iones
CIl". Los iones NO,™ son iones espectadores.

Paso 2: Como el AgNO, es un electrolito fuerte soluble, se disocia por completo:
AgNO, (s) = Ag*(aq) + NO, (aq)
6,5-10°M 6,5:-10°M

La ecuacién del equilibrio de solubilidad del AgCl en presencia del AgNO, es la siguiente. Llamando s a la solubilidad
molar del AgCl en la disolucién de AgNO,, en resumen los cambios en las concentraciones, son:

AgCl (s) = Ag'(aq) + Cl (aq)
Inicial, ¢; (M): 6,5- 1073 0
Equilibrio, ¢, (M): (6,5-107% + ) s
Paso 3: Ky =[Ag*] [Cl]
1,8 10710 = (6,5 - 103 + 5) - s
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Como el AgCl es muy insoluble y la presencia de los iones Ag™ del AgNO, disminuye atin més su solubilidad, s
debe ser mucho menor que 6,5 - 10~ Por lo tanto, al aplicar la aproximacién 6,5 - 10 + s ~ 6,5 - 1073, se obtiene
1,810 =6,5-1073 -5
s=2,8-10°%M
Paso 4: En el equilibrio:
[Agt] = (6,5-107% + 2,8 -108) M ~ 6,5 - 103 M
[CI] =2,8-108M
de manera que la aproximacién hecha en el paso 2 queda justificada. Como todos los iones Cl~ deben provenir del AgCl,

la cantidad de AgCl disuelta en la disolucién de AgNO, también es 2,8 - 10~8 M. Entonces, como se conoce la masa molar
del AgCl (143,4 g/mol), se puede calcular la solubilidad del AgCl en g/L. como se muestra en seguida:

La masa de AgCl se calcula:

ao_ me ) i
M (g/mol) ’ m=2,8-10"-143,4 = 4-107° g de AgCl

Solubilidad de AgCl en la disoluciéon de AgNO, = 4 - 107 g/L

A.46.- Calcula la solubilidad de Agl en los siguientes casos:

a) En agua pura.

b) En una disolucién 0,1 M de AgNO,.

Datos: Kg (Agl) = 8,5 -107'7; Masas atomicas: Ag = 107,9; S = 32.

A.47.- La solubilidad de hidréxido de magnesio, Mg(OH), , en agua es de 9,6 mg/L
a 25 °C. Calcula:

a) La constante del producto de solubilidad de este hidr6xido insoluble a esa
temperatura.

b) La solubilidad a 25 °C, en una disolucién 0,1 M de Mg(NO,),.

Datos: Masas atéomicas: H =1; O = 16; Mg = 24,3.

ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1. Explica brevemente el significado de los siguientes conceptos:
a) Velocidad de reaccion.

b) Ecuacion cinética de velocidad.

c) Energia de activacion.

d) Orden de reaccion.

2. La energia de activacién para la reaccion A + B — C + D es de 35 kJ/mol. Para la reaccion inversa la energia de
activacion es de 50 kJ/mol. Justifica si la reaccién es exotérmica o endotérmica.

3. Cuando se adiciona un catalizador a un sistema reaccionante, di razonadamente si son ciertas o falsas las siguien-
tes propuestas, corrigiendo las falsas:

a) La variacion de entalpia de la reaccion se hace mas negativa, es decir, la reaccién se hace mas exotérmica y por lo
tanto es mas rapida.

b) La variacion de energia libre de Gibbs se hace mas negativa y en consecuencia aumenta la velocidad.

¢) Hace disminuir la energia de activacion del proceso y asi aumenta la velocidad del mismo.

4. A 1200 °C el valor de la constante K es 1,04 - 1073 para el equilibrio:
Br, (g) = 2Br(g)
Sila concentracion inicial de bromo molecular es 1 M, calcula:
a) El tanto por ciento en que se encuentra disociado.
b) La concentracién de bromo atémico en el equilibrio.
a) 1,6 %; b) 0,032 M
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5. A 200 °Cy 2 atm el PCl; se encuentra disociado en un 50 %, segtin el siguiente equilibrio:
PCl(g) = PCl,(g) + Cl,(g). Calcula:
a) La presion parcial de cada gas en el equilibrio.
b) Las constantes K_y K, aesatemperatura.
a)p = 0,67 atm; b) K_ = 1,7 - 107%; K, =067

6. Para la reaccién en equilibrio: SO,CI, (g) = SO, (g) + Cl, (g), la constante de equilibrio Kp= 2,4,a375 K.
A esa temperatura, se introducen 0,050 moles de cloruro de sulfurilo, SO,Cl,, en un recipiente cerrado de 1 L. de
capacidad. En el equilibrio, calcula:
a) Las presiones de cada uno de los gases presentes.
b) El grado de disociacién del SO,Cl, a esa temperatura.
a) p (SO,) = p (Cl,) = 1,06 atm; p (SO,Cl,) = 0,48 atm; b) & = 0,69

7. Una muestra de 6,53 g de NH,HS se introduce en un recipiente de 4 L de capacidad, en el que previamente se ha
hecho el vacio, y se descompone a 27 °C segtin la ecuacién: ~ NH,HS (s) = NH, (g) + H,S (g)
Una vez establecido el equilibrio la presién total en el interior del recipiente es 0,75 atm. Calcula:
a) Las constantes de equilibrio K_y K.
b) El porcentaje de hidrégenosulfuro de amonio que se ha descompuesto.
a) K, =2,31-10% K, = 0,14;b) 47,7 %

8. Al calentar bicarbonato de sodio, NaHCO,, en un recipiente cerrado se establece el siguiente equilibrio:
NaHCO, (s) = Na,CO, (s) + H,O (g) + CO, (g)

Indica razonadamente, c6mo afectaria la posicién del equilibrio si permaneciendo constante la temperatura:

a) Seretira CO, del sistema.

b) Se adiciona H,O al sistema.

c) Se retira parte del NaHCO.,.

9. La sintesis del amoniaco segin el proceso Haber viene expresada por la siguiente reaccion:
N, (g) + 3H, (g = 2NH, (g); AH = -92,0 kJ

En un recipiente de 2 L a 400 K se hallan en equilibrio 0,80 mol de amoniaco, 0,40 mol de nitrégeno y 0,50 mol de
hidrégeno.

a) Calcula la constante de equilibrio K a 400 K.

b) Calcula la cantidad de nitrégeno que se deberia introducir en el sistema, sin variar la temperatura y el volumen,
para alcanzar un nuevo equilibrio con 1 mol de amoniaco.

c¢) Indica dos posibles maneras de aumentar el rendimiento de la reaccién de formacién de amoniaco.

a) K, =51,2;b)n = 9,47 mol

10. El sulfato de estroncio es una sal muy poco soluble en agua. Cuando se evapora toda el agua presente en 250 mL
de una disolucion saturada a 25 °C de sulfato de estroncio se obtienen 26,0 mg de la sal.
a) Calcula la solubilidad a 25 °C del sulfato de estroncio en agua y expresa el resultado en mol-L.
b) Calcula la constante del producto de solubilidad de la sal a 25 °C.
c) Razona si se formara precipitado de sulfato de estroncio cuando se mezclen volimenes iguales de sendas disolu-
ciones de sulfato de sodio 0,020 M y de cloruro de estroncio 0,010 M.
a) s = 5,66 10" mol/L; b) Ky = 3,2 - 1077

11. A 25 °C la solubilidad del fluoruro de bario en agua es 1,300 g/L. Calcula a esta temperatura:
a) La solubilidad del fluoruro de bario expresada en mol-L™.
b) La constante del producto de solubilidad del fluoruro de bario.
c) La solubilidad del fluoruro de bario, expresada en mol-L%, en una disolucién acuosa 0,500 M de fluoruro de sodio.
a) s=7,4"10°M;b)Kg=1,6-10%c)s =6,4-10°M
12. El producto de solubilidad del hidr6xido de magnesio es 3,4 - 1071, Calcula:
a) Su solubilidad en agua.
b) El pH de la disolucion saturada de hidréxido de magnesio.
c) La solubilidad del hidréxido de magnesio en una disolucién de hidréxido de sodio de pH = 11.
a) s =2-10*M;b)pH = 10,6;c) s’ = 3,4-10° M
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l REACCIONES
ACIDO-BASE
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\ 1 \ TEORIA DE ARRHENIUS DE ACIDOS Y BASES

Arrhenius, en 1887, llegé a la conclusién de que las propiedades caracteristicas
de las disoluciones acuosas de los acidos se debian a los iones hidrégeno, H* mientras
que las propiedades tipicas de las bases se debian a los iones hidréxido, OH". Por ello,
propuso la siguiente definicion:

Acido es una sustancia que, en disolucién acuosa, se disocia produ-
ciendo iones hidrégeno, H*

Base es una sustancia que, en disolucion acuosa, se disocia produ-
ciendo iones hidréxido, OH".

Ejemplos tipicos de 4cidos, segtn la definicién de Arrhenius, son todos los aci-
dos clasicos, HCI, H,SO, HNO,, etc., que, al disolverse en agua, se disocian o ionizan
en la forma:

H,O
HCl —— CI (aq) + H* (aq)

Ejemplos de bases son todos los hidroxidos de metales (en particular los de los
metales alcalinos y alcalinotérreos), que, al disolverse en agua, se disocian en la forma:

H,0
NaOH —— Na® (aq) + OH (aq)

Con la teoria de Arrhenius se comprende facilmente la capacidad de acidos y
bases de neutralizar sus propiedades entre si, en lo que se llama por esto reaccion de
neutralizacion. Ello se debe a la desaparicion de los iones caracteristicos, Ht y OH", que
se combinan para formar moléculas de agua. Asi, por ejemplo, cuando se mezcla una
disolucién acuosa de acido clorhidrico con otra de hidroxido sédico, la reaccién de
neutralizacién puede escribirse en la forma:

Cl” (aq) + H* (aq) + Na™ (ag) + OH" (aq) — H,O + ClI (aq) + Na™ (aq)
Como los iones Cl™ (aq) y Na* (ag) hacen de espectadores, la reacciéon se reduce en
esencia a:
H* (aq) + OH (aq) — H,0O
Asi, se justifica que la neutralizacién sea una reaccién analoga para cualquier
pareja dcido-base.

\ 2 \ TEORIA DE BRONSTED Y LOWRY

La teoria de acidos y bases de Arrhenius supuso un gran avance; pero las prime-
ras dificultades surgieron cuando se observé que habia sustancias que no teniendo gru-
pos OH~ (y por tanto no podrian cederlos al disolverse en agua), sin embargo se compor-
taban como bases, por ejemplo, el amoniaco (NH,) o el carbonato de sodio (Na,CO,), que
son sustancias que se comportan como bases. Esto hizo necesario ampliar el concepto
de acido y base, a la vez que se extendia a las disoluciones no acuosas.

Elion hidrégeno o protén, H*, debido a su pequefisimo radio, no existe como tal
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en disolucién acuosa, sino que se estabiliza uniéndose a una molécula de agua y forman-
do el catién oxidanio u oxonio.
H* + H,0 = H,0"
J.N. Bronsted (danés) y T. M. Lowry (inglés), de forma independiente, propusie-
ron (en 1923) una nueva definicién conceptual de acidos y bases, més general que la de

Arrhenius, que tiene en cuenta el papel del disolvente y que puede aplicarse a disolventes
NO acuosos:

Acido es una sustancia capaz de ceder un protén (H"), a una base.

Base es una sustancia capaz de aceptar un protén (H"), de un acido.

Para que un atomo de hidrégeno se ionice pasando a ser un protén que es cedido
por un acido o aceptado por una base, es necesario que el enlace del hidrégeno con otro
atomo de la molécula esté muy polarizado, es decir, que exista una gran diferencia de
electronegatividad entre ambos atomos. Ejemplo de 4cido:

HCl + H,0 = ClI° + H,0*

dcido  base

Cuando un 4cido como el clorhidrico se disuelve en agua, se produce la transfe-
rencia de un protén desde la molécula del acido a la de agua. (La disociacion del HCl en
agua es practicamente total, por lo que la mayor parte de las veces el proceso se escribira
con una sola flecha —).

En disolventes diferentes al agua:
HCl + NH; = ClI" + NH,*
acido  base
HCl + CO> = CI" + HCO,
acido  base

Ejemplos de bases:

De igual forma se puede explicar que sustancias como el amoniaco, iones carbona-
to, etc., actiien como bases.

Suponiendo que, en estos casos, la transferencia del protén se realiza desde una
molécula de agua a una molécula de base:

NH, + HO = NH,* + OH"
base  4cido
CO,# + H,0 = HCO, + OH-

base  4cido

Thomas Martin Lowry (1874-1936)

Las reacciones 4dcido-base, segin esta definicién, son reacciones de transferencia
de protones.

En esta teoria, dada la reversibilidad de la transferencia de protones, es muy
importante tener en cuenta que, cuando una molécula de 4cido, que representaremos de
forma general por HA, cede un protén, el resto de la molécula, A-, puede naturalmente
aceptar un protén, es decir, puede actuar como una base, que se llama base conjugada
del acido.

Analogamente, cuando una base, que representaremos por B, acepta un protén, se
convierte en un acido, BH*, que puede volver a ceder el protén y que se llama acido
conjugado de la base.

Una reaccién dcido-base se puede escribir en la forma general:

HA + B = A~ + BH*

4cido 1 base 2 base 1 4cido 2

Acido nitrico
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Las especies de cada pareja, HA/A™ y BH"/B, que toman parte en toda reaccion
acido-base, reciben el nombre de pares dcido-base conjugados.

Conviene tener en cuenta que la reacciéon anterior es reversible, y estara mas o
menos desplazada en uno u otro sentido segtin los pares dcido-base que se enfrenten; es
decir, el concepto de dcido o de base es relativo. Asi, por ejemplo, frente al HCI, el agua
actiia como base aceptando un protén; en cambio, acttia como 4cido, cediendo un pro-
ton, frente al NH, y el COaz‘, segin acabamos de ver.

Las sustancias que pueden comportarse en unos casos como acidos y en otros
como bases se llaman anfipréticas o anféteras.

" W

Para terminar, conviene darse cuenta de que la teoria de Bronsted-Lowry es més
general que la de Arrhenius, ya que comprende los dcidos y bases de ésta y, ademas, otros.

Respecto al concepto de dcido, en disolucién acuosa, ambas teorias son muy
parecidas. Todos los 4cidos clésicos: HCI, HNO,, H,SO,, CH,COOH, etc., son dadores
de protones. Unicamente la teorfa proténica extiende el concepto de acido a ciertos Amoniaco
iones, como NH,*, HSO,, H,PO,", etc., no considerados explicitamente como acidos
en la teoria de Arrhenius.

En cuanto al concepto de base, las dos teorias presentan notables diferencias. En
primer lugar, los hidréxidos de metales activos, tales como NaOH, KOH, Ca(OH),, etc.,
son bases segtin Bronsted-Lowry porque contienen iones OH, que son los que realmen-
te acttian como base, aceptando un protén. Por ejemplo:

CH,COOH + OH- = H,0 + CH,CO0"

Por otro lado, la teoria proténica amplia mucho el concepto de base, incluyendo
como tales a moléculas neutras y iones, como NH, , CH,NH,, ,coaz-, S2-, HCO,, HS",
etc., cuyo comportamiento como bases era dificil de explicar en la teoria de Arrhenius.

EJEMPLO 1*

Se dispone de las siguientes sustancias: 1) NH;; 2) H,PO,~, 3) HNO,.

Clasificarlas en acidos o bases de acuerdo con la teoria de Brénsted-Lowry. Escribir las ecuaciones quimicas que
justifiquen esta clasificacion, nombrando las especies que intervienen en ellos.

1. NH;: es una base. La ecuacion que representa la reaccion dcido-base segiin la teoria de Bronsted-Lowry es:
NH, + H,0 = NH," + OH"
las especies que intervienen son: agua, amoniaco, ion amonio e ani6n hidréxido.
2.H,PO,” es un 4cido. Frente al agua, la ecuacién que describe la reaccion acido-base es:
H,PO,” + H,0 = HPO,* + H,0*
Intervienen el agua, el H,PO,, anién dihidrogenofosfato, el HPO,*", anién monohidrogenofosfato y el H,07, catién
oxonio.
E1H,PO,” puede actuar también como base frente a determinados 4cidos, por ejemplo:
HCl + H,PO,~ = CI" + H,PO,
las especies nuevas que intervienen son: cloruro de hidrégeno, anién cloruro y acido fosférico.
3. HNO,: es un 4cido. Su reaccién con el agua se representa como:
HNO, + H,0 — NO,” + H,0*

Lareaccion esta completamente desplazada hacia la derecha. Las especies nuevas son: el 4cido nitrico y el anién nitrato.

A.1.- Dadas las siguientes especies quimicas: HSO+, OH-, HCOS‘, COSZ‘, HS y
HCI, justifica, segtin la teoria de Bronsted-Lowry:

a) Cuales pueden actuar s6lo como &cidos.

b) Cuales pueden actuar s6lo como bases.

c¢) Cuales pueden actuar como 4cidos o bases.
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A.2¥.- Dadas las especies en disolucién acuosa: NH,*, CH,COOH, HCO," y OH:

a) Justifica el comportamiento como acido y/o base de cada una de ellas, segtan la
teoria de Bronsted-Lowry.

b) Indica cuadl es el par conjugado en cada caso.

A.3.- Completa las ecuaciones siguientes e indica los pares acido-base conjuga-
dos, segtn la teoria de Bronsted-Lowry:

CN- + H,0* =
NH," + OH" =
H,0 + CO,*> =
NO,” + H,O =

A.4.- Completa los siguientes equilibrios entre pares de dcidos y bases conjuga-
das de Bronsted-Lowry, e identificalos:

a)CO,> + H,O = +
b) + HCO, = + H,0
c)NH,* + OH- = H,O0 +
d) CN- + = HCN + OH"
e)H,CO, + CO,> = +

\ 3 \ CONSTANTE DE DISOCIACION DE ACIDOS Y BASES

Estamos acostumbrados a decir que el 4cido clorhidrico es un acido fuerte, mien-
tras que el acido acético es un acido débil. Asimismo, se dice que la sosa caustica
(hidréxido sédico) es una base fuerte, mientras que el amoniaco es una base débil. {Qué
significado tienen las palabras fuerte y débil, referidas a un 4cido o a una base? {Como se
puede medir la fuerza de un 4cido o de una base?

De forma cualitativa, segtin la teoria de Arrhenius, un 4cido o una base es fuerte
cuando en disolucion acuosa se encuentra totalmente disociado, mientras que es débil
si el grado de disociacion es pequeno.

H,0
HCl —— CI (aq) + H* (aq)
4cido fuerte
H,O
NaOH —— Na' (aq) + OH (aq)
base fuerte

De manera anéloga, en la teoria de Bronsted-Lowry, un 4cido sera fuerte cuando
muestre una gran tendencia a ceder un protén, mientras que una base fuerte presentara
una gran tendencia a aceptar un protén. Esta tendencia a ceder o aceptar un protoén,
como ya hemos visto, es relativa y depende de la sustancia con la que se enfrente. Por
ello, hay que tomar una sustancia de referencia, que es normalmente el agua.

HCl + H,0 = ClI + H,0*
acido fuerte

NaOH + H,0 = Na* + H,0 + OH-
base fuerte

Es evidente que si un 4cido es fuerte (gran tendencia a ceder un protén), su base
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conjugada mostrara muy poca tendencia a aceptar de nuevo el protén; esto es, sera débil.
En cambio, si un dcido es débil, su base conjugada sera fuerte. Hay acidos (o bases) de
fuerza intermedia.

Cuanto maés fuerte sea un acido, tanto més débil sera su base conju-
gada, y viceversa.

HA + H,0O - A~ + HO*"

acido fuerte base conjugada
débil
B + HO — HB* + OH-
base fuerte acido conjugado
débil

A.5%.-De los 4cidos débiles HNO, y HCN, el primero es més fuerte que el segundo.

a) Escribe sus reacciones de disociacién en agua, especificando cuéles son sus
bases conjugadas.

b) Indica, razonadamente, cuél de las dos bases conjugadas es la mas fuerte.

De una manera cuantitativa, la fuerza de un 4cido (o de una base) puedee expre-
sarse mediante él valor de la constante de equilibrio, que resulta al aplicar la LAM a la
reacciéon de dicho acido (o base) con agua. Asi, para el caso general de un acido HA,
tendremos:

HA + H,0 = A~ + H,0*

La constante de equilibrio sera:

[H;07][A°]
[HA] [H,O]
En disoluciones acuosas diluidas, que son las que se manejan corrientemente, la

concentracion del agua permanece practicamente constante (igual a la del agua pura), por
lo que puede incluirse en la constante de equilibrio, con lo que resulta:

K,=K [HZO] — w
[HA]

Esta constante K, llamada constante de disociacién o de ionizacion, y también
constante de acidez, mide cuantitativamente la fuerza del d&cido HA. Cuanto mayor sea el
valor de K, mas fuerte serd el 4cido (y mas débil su base conjugada A7).

De forma completamente analoga, la fuerza de una base B se mide cuantitativamente
por la constante de equilibrio de su reaccién con agua:

B + H,0 = HB* + OH-
[aB*][OH]

[B]

Esta constante Kj, llamada constante de disociacién o de ionizacién de la base, y
también constante de basicidad, mide la fuerza de la base.

K, = K[H,0]=

Puesto que siempre se elige el agua como sustancia de referencia, los valores de K,
(o K;,) permiten ordenar los 4cidos (o las bases) segtin su fuerza relativa, como puede
verse en la tabla 1, para algunos de los pares 4cido-base mas corrientes.

176



Acido Base conjugada K,(a25°C)
HCIO, Clo,~ Muy grande
HI - Muy grande
HCI Cl- Muy grande
HNO, NO;~ Muy grande
H,SO, HSO,~ Muy grande
H,0* H,0 1,00
CCI,COOH CCl,COO- 3,0-10"
HIO, 105~ 1,7-107"
H,SO, HSO,~ 1,5-1072
HSO,~ SO, 1,3-1072
H,PO, H,PO,~ 7,5-1073
HF F- 3,5-10*
CH,COOH CH,COO- 1,8-107°
[AI(H,0)]* [AI(H,0),0H]?* 7,210
H,CO, HCO,~ 4,3-1077
HSO,~ SO, 1,0 - 1077
H,S HS- 9,1-10°8
H,PO,~ HPO,* 6,2-10°8
HCIO ClO- 3,1-10°8
H,BO, H,BO,~ 7,2 - 10-1°
NH,* NH, 5,6 10-1°
HCN CN- 4,9-10710
HCO,~ CO,% 56-10""
HPO,2- PO,> 2,2-1013
HS- G 1,1-10713
H,0 OH- 1,0- 10714
NH, NH,~ Muy pequefia
OH- 0% Muy pequefia
H, H- Muy pequeia

Tabla 1. Fuerza relativa de algunos pares acido-base conjugados

Ala cabeza de la tabla 1 figuran los 4cidos con mayor tendencia a ceder protones,
es decir, aquellos que presentan mayor concentracién de H,0* en disolucion, tendencia
que va disminuyendo al descender en la tabla.

Por ello, puede predecirse que un acido reaccionara (cedera un protén) con cual-
quier base de un par que esté por debajo en dicha tabla de fuerza acida relativa. Asi,
por ejemplo, el HSO, reaccionara con los iones F~ (para formar HF y SO,*7). Asimismo,
el HF reaccionara con HCO,™ (para formar H,CO, y F), etc.

Acidos polipréticos

Es importante no confundir la fuerza de un dcido, o de una base, con el niimero
total de protones que pueden ceder, o aceptar, cada una de sus moléculas. Los acidos
que solo pueden ceder un protén (HCI, HNO,, CH,COOH, HCN) se llaman monopréticos
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(o también monobasicos); si pueden ceder més de un proton, se llaman polipréticos (o
polibasicos), llamandose dipréticos cuando pueden ceder dos protones (H,SO,, H,CO,),
tripréticos cuando pueden ceder tres protones (H,PO,), etc.

Los acidos polipréticos no ceden de una vez y con la misma facilidad todos los
protones, sino que lo hacen de forma escalonada, y cada vez con mayor dificultad. Las
correspondientes constantes de disociacién, que suelen representarse por K1 s KZ, KS,,
etc., disminuyen mucho (aproximadamente por un factor de 107°) para cada una de las
sucesivas ionizaciones. Asi, por ejemplo, para el dcido fosférico:

H,PO, + H,0 = H,0" + H,PO,"; K, =75 107
H,PO,~ + H,0 = H,0* + HPO,*; K,=6,2-10"
HPO,> + H,0 = H,0" +PO,*; K,=22-107
acido, base, acido, base,

En una disolucién acuosa de dcido fosférico podemos considerar, por tanto, tres
equilibrios simultaneos, cada uno caracterizado por su respectiva constante, siendo K, > >
K, >> K,.En dicha disolucién, ademas de H,0O y H,O*, estaran presentes las siguientes
especies quimicas: H,PO,, esto es, moléculas sin disociar, en la mayor proporcién (pues-
to que incluso K, es pequena), y los iones H,PO,~, HPO,*" y PO,*", en cantidades muy
decrecientes. La proporcién del dltimo, PO,*", es pequenisima.

EJEMPLO 2

Cuando a una bebida carbonica como una gaseosa (contiene H,CO,) se le afiade hipoclorito de sodio, puede produ-
cirse la reaccion:

(@ H,CO, + CIO- = HCIO + HCO,; K =?

Predecir el sentido en el que tendra lugar preferentemente esta reaccion y calcular su constante de equilibrio a partir
de los valores de K, de la tabla 1.

De la tabla 1 tomamos los valores de las constantes de acidez:
) H,CO, + H,0 = HCO,” + H,O"; K =43-107
€ HCIO + H,0 = CIO” + H,0%; K, =31-108

A partir de los valores de las constantes de acidez, observamos que el dcido carbdénico es més fuerte que el dcido
hipocloroso. De ahi deducimos que la reaccion (a) tendra lugar preferentemente hacia la derecha.

Para calcular la constante de equilibrio, K, escribiremos la reaccién que corresponde al 4cido més débil (c) invertida
y sumada con la otra (b) nos daré globalmente la que buscamos. Asi obtendremoas el valor de la constante de equilibrio,
teniendo en cuenta las reglas que aprendimos en la unidad anterior:

H,CO, + H,0 = HCO,” + H,0*; K, =43 107
ClO- + H,0* = HCIO + H,0; K, =1/K,

Sumadas ambas obtenemos la que buscamos, y su contante de equilibrio sera el producto de las constantes de las
dos reacciones:

KC = KaKYC = Ka /K’a
Esto es:

Este valor de la constante de equilibrio, K, nos indica que la reaccién a) estd desplazada hacia la derecha, tal como
habiamos predicho.
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A.6.- Escribe la reaccion acido-base, segtin la teoria de Bronsted-Lowry, entre el
dcido fluorhidrico y el ion carbonato. Teniendo en cuenta la fuerza relativa de los
acidos, haz una predicciéon de en qué sentido debe estar desplazado el equilibrio. A
partir de los valores de K, calcula la constante de equilibrio de esta reaccion.

\ 4 \ IONIZACION DEL AGUA

Se dice que el agua pura es una sustancia no conductora de la electricidad, pero,
en realidad, tiene una conductividad muy pequena, que puede medirse con aparatos
muy sensibles.

Esta conductividad indica que en agua pura deben existir iones, aunque en con-
centraciones extremadamente pequenas. Esto significa que, si bien en pequeiisima pro-
porcidn, el agua debe estar disociada (o autoionizada) en la forma:

H,0 + H,0 = OH + H,0"
acido, base, base, 4cido,

Teniendo en cuenta que la concentracién del agua es practicamente constante
(55,5 mol/L), puede incluirse en la constante de equilibrio, que se expresa entonces en la
forma:

K, = [H,0%] [OH]
Esta constante, K, se llama producto iénico del agua, y su valor a 25 °C es:
K,=10-10"

En agua pura, por cada ion H,0* que se forme, debe formarse a la vez un ion OH~
es decir, [H,0"] = [OH]. Se dice que cualquier disoluciéon acuosa que cumpla esta
condicion es neutra.

Teniendo en cuenta la expresién y el valor de K, resulta que en una disoluciéon
neutra, a dicha temperatura, es:

[H,0*] = [OH] = 1,0 - 107 mol/litro (a 25 °C)

Al disolver en agua pura un acido (disolucién acida), ya no es cierto que
[H,0*] = [OH], pues, como el 4cido aporta iones H,O" a la disolucién, aumentara
[H,0"], con lo que el equilibrio de disociacion del agua se desplazara hacia la izquierda
(principio de Le Chatelier), y disminuira [OH"] de tal forma, que el producto de ambas
concentraciones, KW, permanecera constante.

De forma anéloga, si se disuelve en agua pura una base (disolucién basica), au-
mentaré la concentracion de iones OH™, y disminuir4, en la misma proporcién, la con-
centracion de iones H,07, de forma que K, permanecera constante.

Conviene también advertir de que ni [H,0*] ni [OH"] pueden ser cero, puesto que
entonces seria K, = 0.

Esto significa que:

En disoluciones 4cidas, siempre hay presente iones OH™, aunque en pequeiisima
concentracién, y lo mismo ocurre con los iones H,0O* en disoluciones bésicas.

En definitiva la concentracion de iones H,0*, en los tres tipos de disoluciones
que hemos estudiado, debe ser:

Disolucién acuosa dcida: [H,0*] > 107 mol/litro (a 25 °C)

Disolucién acuosa neutra:[H,0*] = 107 mol/litro (a 25 °C)

Disolucién acuosa bésica: [H,0*] < 1077 mol/litro (a 25 °C)
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\ 5 \ CONCEPTO DE PH

Los iones H,O* y OH" participan en muchisimas reacciones en disolucién acuo-
sa. Como sus concentraciones son, en general, muy pequeias, pero pueden variar con-
siderablemente (en varias potencias de diez), es muy conveniente utilizar una escala
sencilla que evite el manejo constante de potencias negativas de diez.

En disoluciones acuosas, como acabamos de ver, las concentraciones de los iones
H,O* y OH" estan ligadas a través del producto iénico del agua, por lo que basta expre-
sar s6lo una de ellas para que la otra quede automéaticamente determinada. Normalmen-
te, se suele utilizar la concentracién de iones HSO+.

Para poder expresar estas concentraciones mediante niimeros sencillos, Sérensen,
en 1909, introdujo el concepto de pH, que se define como el logaritmo decimal, cambia-
do de signo, de la concentracion de iones H,0O* (0 iones H* en la notacién simplificada),
estoes:

pH = -log [H,07]

Conviene tener muy en cuenta que, debido al cambio de signo en el logaritmo, la
escala de pH va en sentido contrario al de la concentracién de iones H,0™; es decir, el
pH de una disolucién aumenta a medida que disminuye [H,0%], o sea, la acidez. Esto
puede verse claramente en la figura, en la que se muestra la escala habitual de pH, que va
desde 0, para disolucion fuertemente acida, hasta 14, disolucién fuertemente basica.

f

Neutro Basico

Escala de pH

Hay que tener en cuenta que el valor del pH puede salirse de la escala habitual
(pH = 0 - 14). Asi, por ejemplo, una disolucién muy 4cida, en la que [H,0%] > 1,
tendria un pH negativo.

De la misma forma que el pH, se define también el pOH como:

pOH = - log [OH]

Teniendo en cuenta la expresion del producto i6nico del agua, se deduce inme-

diatamente que, a 25 °C, se cumple:
pH + pOH = 14

De la definicién de disolucion neutra, dcida o basica, que hemos visto anterior-

mente, es evidente que (a 25 °C):

Disolucién acida: [H,0*] > 107 mol/litro =  pH <7

Disolucién neutra: [H,0*] = 107 mol/litro =  pH=7

Disolucién basica: [H,0*] < 10”7 mol/litro = pH > 7
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EJEMPLO 3
Calcular el pH de las dos disoluciones acuosas siguientes: a) 0,025 M de HCI; b) 0,050 M de NaOH.

Se trata de un dcido y de una base muy fuerte, por lo que su disociacion es total. Se pueden despreciar las aporta-
ciones de iones oxonio e hidroxido provenientes de la disociacion del agua. Asi, tendremos:

a)  [HCI] = [H,0%] = 0,025 M;
pH = —log [H,0*] = —log (0,025) = 1,6
b) [NaOH] = [OH] = 0,050 M;  [H,0*] =K /[OH] = (1,0 - 107'%)/0,050 = 2,0 - 107*3;
pH = -log [H,0*] = -log (2,0 - 107%3) = 12,7
Otra forma de resolverlo teniendo en cuenta que pH + pOH =14:
pOH = - log (OH") = —log 0,050 = 1,3
pH = 14 -pOH = 14 - 1,3= 12,7

A.7.- En 500 mL de una disolucién acuosa 0,1 M de NaOH:

a) {Cuél es la concentraciéon de OH™? PlEEmEE 711
b) {Cuél es la concentracion de H,0*? Disolucién de HCI1 M 0,0
gll:Cualics sHipHE Jugo gastrico 1,5
Zumo de limén 2,3
A e Gl Zumo de naranja 2,8
a) {Cual es el pH de 50 ml de una disolucién 0,2 M de KOH? . ’
b) ¢Cual sera el pH de la disolucién que resulta al anadir agua a la V!nag re iy
anterior hasta que el volumen resultante sea diez veces mayor? Vino 3,5
c) ¢{Cuél es el pH de 100 mL de una disolucién 0,01 M de HCI? Zumo de tomate 4,1
Café 5,0
A.9*.- Se disuelven 0,86 g de Ba(OH), en la cantidad de agua nece- Orina 6,0
saria para obtener 0,1 L de disolucién. Calcula: Agua de lluvia 6,0
a) Las concentraciones de las especies OH™y Ba?* en la disolucion. Leche 6,5
b) El pH de la disolucién. Agua pura a 25 °C 7,0
Sangre 7,4
A.10%.- En 50 mL de una disolucién acuosa de HCI 0,05 M se Lagrimas 7,4
disuelven 1,5 g de NaCl. Suponiendo que no se altera el volumen de la Agua de mar 8,0
disolucion, calcula: Agua jabonosa 9.0
a) La concentracién de cada uno de los iones. ; L ’
b) El pH de la disolucién. Amoniaco doméstico 12,0
Disoluciéon de NaOH 1 M 14,0
A.11*.- Razona la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones: Valores aproximados del pH de algunas
a) A igual molaridad, cuanto mas débil es un dcido menor es el pH disoluciones comunes

de sus disoluciones.
b) A un acido fuerte le corresponde una base conjugada débil.
c¢) No existen disoluciones diluidas de un 4cido fuerte.

A.12*.- En dos disoluciones de la misma concentracién de dos
acidos débiles monopréticos HA y HB, se comprueba que [A7] es mayor
que la de [B7]. Justifica la veracidad o falsedad de las siguientes afirma-
ciones:

a) El acido HA es mas fuerte que el HB.

b) El valor de la constante de disociacién del 4cido HA es menor
que el valor de la constante de disociacion del 4cido HB.

c) El pH de la disolucién del acido HA es mayor que el pH de la
disolucién del 4cido HB.
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Relacion entre K_y K
a b

Larelacion existente entre [H,0%] y [OH], en disolucién acuosa liga también las
constantes de acidez, K, y de basicidad, K, , de cualquier par 4cido-base conjugados.

En efecto, escribiendo las reacciones con agua de un acido, HA, y de su base
conjugada, A™:

acido: HA + H

base conjugada: A~ + H

= HE’O+ + A K,
= HA + OH; K
=

H,0* + OH"; K

,0
,0

reaccién global: ~ H,O0 + H,O

w

de las expresiones de K, y K, :

[H,0"][A] [HA] [oHT]
K== Ky=—"—"
[HA]
se deduce inmediatamente que:
Ka Kb = Kw
lo que es obvio, teniendo en cuenta que la ionizacion del agua es la suma de las otras dos.

Esta relacién permite calcular K a partir de K, o viceversa. Por ello, en las tablas
de fuerza relativa de los pares dcido-base suele darse sélo el valor de K.

EJEMPLO 4
Sabiendo que la contante de ionizacion del acido aceético (K,) tiene un valor de 1,8 - 1075, calcula:
El grado de disociacion y el pH de una disolucion 0,01 M de acido acético, CH,COOH.

En los problemas con disoluciones de dcidos o bases débiles, en los que la disociacion es pequeiia, suelen hacerse
dos aproximaciones:

1°. Se supone que todos los iones H,0* u OH" proceden del 4cido, o de la base, siendo despreciables los que
provienen de la autoionizacion del agua. Esta aproximacion es buena, excepto para disoluciones extremadamente diluidas
(£5- 107 M) o para 4cidos o bases muy débiles (K, o K, <107'").

2°) Se supone que el grado de disociacion, o, es despreciable frente a 1: 1 — or ~ 1. S6lo es una buena aproximacion
para dcidos o bases muy débiles (K, o K, <107°).

Para calcular o procederemos como en la unidad anterior, pero en lugar de utilizar cantidades de sustancia, utiliza-
remos directamente las concentraciones. El procedimiento es el mismo ya que dividimos n por el el volumen para todas
las sustancias que intervienen:

Equilibrio acido-base: CH,COOH + H,0 = CH,COO" + H,0*
Concentraciones iniciales: G, - 0 0
Concentraciones en el equilibrio: ¢, (1- &) - Col CoOt

Sustituyendo en la expresién de K ;:

F +
 eHeoo[mo] o ooe00te, oo [1800°
: [CH,COOH] ’ 0,011-a) = 001

de donde: [H,0*] = c,a=0,01 0,042 = 4,2 - 10~* mol/L, y de aqui:
pH = —log [H,0"] = —log (4,2 - 107*) = 3,4

Con los valores obtenidos conviene comprobar si son aceptables las dos aproximaciones utilizadas:

* La primera es correcta, puesto que [H,0"] procedente del agua seria < 107 mol/L (el equilibrio de la autoionizacién
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del agua estaria desplazado hacia la izquierda al formarse iones oxonio en la reaccion del acético), que es despreciable frente
a[H,0%]=4,2" 10~*mol/L, producido por el CH,COOH.

* La segunda aproximacion es aceptable. Se supone que 1 - 0,042 =~ 1; se comete un pequeno error (del 4,2 %), pero
que afecta poco al valor del pH.

En general, si oz es menor a 0,05 se puede admitir la simplificacién.

A.13*.- Se preparan 100 mL de disolucién acuosa de HNO, que contienen 0,47 g
de este acido. Calcula:

a) El grado de disociacién del acido nitroso.

b) El pH de la disolucién.

Dato: K, (HNO,) = 5,0 - 10™*.

A.14*.- Una disolucién acuosa de acido cianhidrico, HCN, 0,01 M tiene un pH
de 5,6. Calcula:

a) La concentracion de todas las especies quimicas presentes.

b) El grado de disociaciéon del HCN y el valor de su contante de acidez.

A.15.- El pH de una disolucién acuosa de acido acético es 3,1. Calcula la molaridad
y el grado de disociacién del 4cido acético en dicha disolucién. Dato: pK, = 4,745.

A.16.- Una disolucién acuosa de amoniaco 0,20 M tiene de pH 11,27 a una deter-
minada temperatura. Calcula la constante de acidez del ion amonio a esa temperatura.

A.17.- Un 4cido monoprotico, HA, en disolucién acuosa de concentracion 0,03 M,
se encuentra ionizado en un 5 %. Calcula:

a) El pH de la disolucion.

b) La constante de ionizacién del acido.

c) El grado de disociacion del acido HA tras afiadirle 0,5 g de HCl puro a 1 L de
la disolucion de HA.

A.18.- Analiza las opciones dadas a la siguiente pregunta: {cudl seré el pH de
una disolucién acuosa de HCI 1078 M?:
a) 8;b) 6;c) 7;d) 6,9;e) 7,1.

A.19*.- En un laboratorio se dispone de dos disoluciones de 15 mL, una de
acido clorhidrico y otra de dcido acético, ambas con la misma concentracion, 0,05 M.

a) Calcula el pH de cada una de las disoluciones.

b) Determina la cantidad de agua que habra que anadir a la més acida para que las
dos disoluciones tengan el mismo pH.

Dato: K, (acido acético) = 1,8 -107°.

\ 6 \ INDICADORES

El valor del pH de una disolucién tiene una gran influencia en muchos procesos
quimicos y bioldgicos, por lo que su conocimiento es muy importante. Cuando es nece-
sario medir el pH, se emplean unos instrumentos especiales llamados pehachimetros.

El pH-metro se basa en la medida de la diferencia de potencial eléctrico entre dos
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electrodos: uno de referencia y otro sensible a [H,0*], introducido en la disolucién
cuyo pH se desea medir.

También puede conocerse el pH de una disolucion, aunque de manera aproxi-
mada, utilizando los indicadores, que son disoluciones de ciertos colorantes orgé-
nicos complejos, cuyo color cambia con el pH del medio en que se encuentren.

Los indicadores son acidos o bases débiles que se caracterizan por tener
distinto color el acido y su base conjugada.

Consideremos como ejemplo el anaranjado de metilo, que es un indicador
de tipo acido (de Bronsted-Lowry) débil. Como su molécula es muy compleja, la
representaremos por HIn. La molécula tiene color rojo, mientras que el ion In~ es de
color amarillo.

Peachimetro

En disolucion se establece el equilibrio:
HIn + HO = In" + H,0"
rojo amarillo
forma acida forma basica
Como coexisten las dos especies quimicas, roja y amarilla, resulta el color
naranja propio del indicador. Ahora bien, en disoluciones acidas, al ser grande
[H,0%], el equilibrio anterior estd muy desplazado hacia la izquierda (segtin el prin-
cipio de Le Chatelier), y el indicador tendra color rojo.
Al anadir una base a la disolucion, se combinara con los iones H30+ y se

reducird mucho su concentracién. Ahora, el equilibrio se desplazaré hacia la dere-
cha (principio de Le Chételier), con lo que el indicador vira a amarillo.

Para que se aprecie bien el cambio de color, las concentraciones de la forma
acida, HIn, y de la basica, In~, deben ser bastante diferentes (unas diez veces mayor
una que otra).

Papel indicador universal

[HIn] .

[In]

Para ello es necesario que cambie bastante [H,0"]; es decir, que el cambio de color
no se produzca a un pH fijo, sino en un intervalo de pH de unas dos unidades. Esto
puede verse en la tabla siguiente para algunos de los indicadores mas corrientes.

Nombre del indicador | Color acido pH de cambio Color basico
Violeta de metilo Amarillo 1-1,5 Violeta
Anaranjado de metilo | Rojo 3-45 Amarillo
Heliantina Rojo 3,1-4,4 Amarillo
Azul de bromotimol Amarillo 6-7,8 Azul
Tornasol Rojo 6-8 Azul
Fenolftaleina Incoloro 8-9,5 Rojo
Amarillo de alizarina Amarillo 10-12 Rojo

Por su comodidad de empleo, es muy frecuente en el laboratorio el papel indica-
dor universal, que consiste en una mezcla de indicadores simples que empapan una tira
de papel. Los colores van cambiando, casi en el mismo orden que en el espectro, desde
rojo (muy acido) a azul (muy bésico).

La aplicaciéon mas importante de los indicadores es para senalar el punto de
equivalencia en las volumetrias dcido-base.
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\ 7 \ HIDROLISIS DE SALES

Las disoluciones de algunas sales neutras (que no contienen H ni grupos OH),
contrariamente a lo que podria suponerse a primera vista, presentan caracter acido o
basico.

El comportamiento acido o basico de las disoluciones acuosas de sales neutras se
debe a que al menos uno de los iones de la sal reacciona con el agua, lo que recibe el
nombre de hidrélisis.

La hidrdlisis es simplemente una reaccién acido-base, facilmente explicable por la
teoria de Bronsted-Lowry.

Desde el punto de vista cualitativo, pueden presentarse los cuatro casos siguientes:

a) Sal de acido fuerte y base fuerte

Ejemplos: NaCl, KI, NaNO,, etc. Al disolver, por ejemplo, NaCl en agua, se diso-
cia completamente en iones Na* y Cl~.

H,0
NaCl —— Na' (aqg) + Cl (aq)
El ani6n Cl- es una base muy débil (conjugada de un acido muy fuerte, HCI),
mucho mas débil que el agua, por lo que no reacciona con ésta. Tampoco reacciona con

el agua el cation Na*. Es decir, los iones Nat y CI~ son muy estables en disolucién
acuosa y no experimentan hidrélisis:

Na* + H,O — noreacciona
Cl- + H,O — noreacciona

La disolucion serd, por tanto, neutra

b) Sal de acido fuerte y base débil

Los ejemplos mas sencillos son las sales amdénicas de dcidos fuertes, NH,CI,
NH,NO,, etc. Asi, al disolver, por ejemplo, NH,Cl en agua, de los dos iones resultantes
en la disociacién, NH,* y CI,

H,0
NH,Cl —— NH,* (aq) + CI (aq)
el primero experimenta hidrélisis (es un dcido mas fuerte que el agua) y el segundo, no;
esto es:

NH,* + H,O = NH,+ H,0"
Cl- + H,0 - no reacciona

La disolucién tendrd una concentracién de iones H,O" mayor que la del agua
pura, y, por tanto, sera acida.

c) Sal de acido débil y base fuerte

Ejemplos: CH,COONa, KCN, Na,CO,, etc. Al disolver, por ejemplo, acetato de
sodio en agua, de los dos iones resultantes en la disociacion:
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H,0
CH,COONa —> CH,CO0" (ag) + Na* (aq)

los iones Na* no reaccionan con el agua (hidrélisis), pero silo hacen los iones CH,COO~
(que es una base més fuerte que el agua); es decir:
CH,COO™ + H,0 = CH,COOH + OH-
Na* + H,O — noreacciona

La disolucién tendré una concentracién de iones OH™ mayor que la del agua pura,
y, por consiguiente, serd basica.

d) Sal de acido débil y base débil

Ejemplos: CH,COONH,, NH,CN, (NH,),CO,, etc. Al disolver, por ejemplo, acetato
de amonio en agua, se produce la disociacion:

CH,COONH, i CH,COO (aq) + NH,* (aq)
ambos iones CH,COO~y NH,* experimentan hidrélisis; esto es:
CH,COO~ + H,0 = CH,COOH + OH-
NH,* + H,O = NH, + H,0*
La disolucion seréd acida o basica segtun el grado de hidrolisis de cada uno de
estos dos iones, que puede expresarse por la correspondiente constante de equilibrio de

las reacciones anteriores, y que por tradicion suele llamarse constante de hidrélisis, K, .
Asi, para el ani6n acetato, la constante de hidrélisis del anién es:

 [CH,COOH][oH ]
fee [CH,CO0 ]

que es simplemente su constante de basicidad, esto es, K, ... =K.

Y para el catién amonio, la constante de hidrélisis del cation es:

[NH, ][H;07]
h ti(’)n:
N,
que, a su vez, coincide con su constante de acidez, K, 5, = K-

El pH de estas disoluciones depende del valor relativo de K, y K;..
-SiK, > K,, el catién se hidroliza més que el anién y el pH < 7, disolucién 4cida.
-SiK, > K, el ani6n se hidroliza més que el catién y el pH > 7, disolucién basica.

- SiK, esigual o aproximadamente igual a K, ambos iones estardn hidrolizados en
proporcion semejante y el pH sera igual o aproximadamente igual a 7. La disolucién sera
neutra o practicamente neutra.

A.20*.- Dispones de fenolftaleina para saber cuél de entre dos disoluciones es de
amoniaco y cuél de cloruro amonico. Explica como lo haces, formulando los procesos
quimicos oportunos.
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A.21.- Justifica el carédcter dcido, basico o neutro de las disoluciones acuosas de
las siguientes sales:

a) KCI.

b) NaCN.

c) NH,NO,.

d) NH,HCO,,.

A.22.- Calcula el pH de una disoluciéon acuosa 0,20 M de cianuro de sodio,
NaCN.

A.23*.- El pH de una disolucién de un acido monoprético (HA) de concentra-
cién 5 - 1073 M es 2,3. ¢Se trata de un 4cido fuerte o débil? Razona la respuesta.

\ 8 \ VALORACIONES ACIDO-BASE

Un método muy sencillo para determinar la concentracién desconocida de un
acido (o de una base) en una disolucion es efectuar una valoracién dcido-base. Como ya
vimos, consiste en medir el volumen de otra disolucién de concentracién conocida de
una base (o de acido) que se necesita para su neutralizacion.

Las valoraciones acido-base tienen su fundamento en el cambio brusco de la con-
centracion de iones H,O" que se produce en el punto final de la reaccién de neutraliza-
ci6én o punto de equivalencia.

Ejemplo: valoracién de 50 cm® de una disolucién 0,1 M de HCI con otra disolu-
cién 0,1 M de NaOH.

Lareaccién de neutralizacion es:
HClI + NaOH — NaCl + H,O
Acido Base Sal Agua
La concentracion inicial de los iones [H,0*] = [HCI]
disociacién total) y, por tanto, su pH:
pH = -log [H,0*] = -1log 0,1 =1
Aliranadiendo disolucién de NaOH, se va neutralizando el HCI, pero el pH varia
muy poco.

= 0,1 M (acido fuerte,

inicial

Asi, por ejemplo, cuando se han afiadido 49 cm? de disolucién de NaOH, es
decir, falta por anadir 1 cm?® para llegar al punto de equivalencia, quedara 1 cm® de HCI
sin neutralizar, donde habra:

=¢,V,=0,1-0,001 =10"*mol HCI
sin reaccionar . MHCI /V=10"/(50 + 49)10° =10°M
pH = —log [H,0*] = -1log 1073 = 3

Ny
[H,0*] = [HCI|

Incluso cuando hemos anadido 49,9 cm?® de NaOH, es decir, cuando sélo faltan por
afiadir 0,1 cm?® para llegar al punto de equivalencia, quedara 0,1 cm?3 de HCl sin neutrali-
zar, donde habra:

Ny =¢,V,=01-0,1- 103 = 107 mol HCI
[H,0*] = [HCU; onccionar = Mt /V = 107/ (50 + 49,9)107% = 10 M
pH = -log [H,0*] = -log 10™* = 4

i

NaOH

HCI
+

1 Fenolftaleina

{

4

\

¥
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En el punto de equivalencia, naturalmente, el pH = 7.

En cuanto se ha afiadido 0,1 cm? en exceso de NaOH, calculando de forma similar
el pH, se obtiene que el pH = 10, y cuando nos hemos pasado en 1 cm?; el pH = 11.
Representando graficamente el pH frente al volumen de NaOH anadido se obtiene una
grafica como la adjunta. Se observa que, en las proximidades del punto de equivalencia
se produce un salto del pH (de unas 7 unidades), que puede ponerse de manifiesto con
un indicador acido-base que vire entorno a pH = 7, tornasol (entre 6 - 8), anaranjado de
metilo (entre 3 - 4,5) y fenolftaleina (entre 8 - 9,5). El pH de la disolucién es 7 porque se
obtiene una sal de 4cido fuerte y base fuerte (NaCl) que no se hidroliza.

La valoracién de una disolucién de concentracion des-

conocida de NaOH (o de cualquier otra base fuerte) con otra 13
disolucién conocida de HCI (u otro acido fuerte) es bastante
analoga al ejemplo anterior, solo que ahora la disolucién sera 11
basica al principio (pH alto), pasando bruscamente a ser acida | pH
(pH bajo) nada més pasar el punto de equivalencia. 9 " Fenolfaleina | 8-9.5
Cuando se valora un acido débil (como acido acético) 7 W 6- 8’
con una base fuerte (NaOH), el salto de pH es menor y, por
otra parte, en el punto de equivalencia la disolucion es basi- 3
ca (pH > 7), puesto que se trata de una sal de acido débil y 3-45
base fuerte (acetato sédico). Andlogamente, cuando se valora 3
una base débil (amoniaco) con un acido fuerte (HCI), también 1
es menor el salto de pH y, ademas, en este caso, la disolucién i i i
es acida (pH < 7) en el punto de equivalencia, puesto que 75 100
ahora se trata de una sal de acido fuerte y base débil (NH,Cl). v (cm3) NEEl e
Por ello hay que prestar atencién al elegir el indicador apro-
piado.

A.24.- Valoracién de una disolucién de hidréxido de sodio con HCI 0,1 M:
a) Haz una lista del material necesario.

b) Describe el procedimiento que vas a realizar.

c¢) Realizacion de la préctica.

d) Calcula la concentracion de la disolucién de hidréxido de sodio.

EJEMPLO 5

Se tienen dos disoluciones, una obtenida disolviendo 0,6 g de hidréxido de sodio en agua hasta completar 100 mL de
disolucion y otra de acido sulfurico 0,25 M.

a) ¢,Cual es el pH de cada disolucion?
b) ¢ Qué pH tendra una disolucién obtenida al mezclar 50 mL de cada una?

a) En primer lugar calculamos la concentracion de la disolucion de NaOH.
La cantidad de sustancia de NaOH seré:

Ny, oy =m/M=0,6/40 = 0,015 mol

y la concentracion:

Cnaon =1/ V =0,015/0,1 = 0,15 M

Como el NaOH es una base fuerte, estara totalmente disociado:
NaOH + H,0 — Na* + OH  + H,0

El pH de la disolucién de NaOH, es:

[OHT] = [NaOH]. . . = 0,15 M

inicial
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pOH = —log [OH] = - log 0,15 = 0,82
pH = 14 - pOH = 14 - 0,82 = 13,2
El pH de la disolucién de H,SO,, es:
Como el H,SO, es un acido fuerte, estara totalmente disociado:
H,SO, + 2H,0 —» SO, + 2H,0*
[H,0%] = 2 [H,S0,], .. =2-0,25M = 0,5 M
pH = —log [H,0"] = -log 0,5 = 0,3

b) Al mezclar 50 mL de cada una se produce una reacciéon de neutralizacion:
Las cantidades de sutancia iniciales de cada reactivo son:

ngou=C¢-V=015 -50- 107
=¢-V=0,25-50-1073

7,5 - 1073 mol de NaOH
12,5 - 107 mol de H,SO,

n
H,S0,

La ecuacion quimica es:
2NaOH + H,SO, — Na,SO, + 2H,0O

n 7,5-10% 12,5-1073

3 - 1073 .10-3
et 202 0 1Y 3,75 - 10

: .10-3
Ngobran’ 0 8,75 - 10

La concentracién del H,SO, que queda sin reaccionar sera:
c=n/V=28,75-10"°/[(50+50)- 107%] = 8,75 - 102 M
Como hemos dicho anteriormente, el H,SO, es un acido fuerte y estara totalmente disociado:
H,SO, + 2H,0 —» SO, + 2H,0*
[H,0*] = 2 [H,S0,] =2-8,75-102M = 0,175 M
pH = —log [H,0%] = -1og 0,175 = 0,8

EJEMPLO 6*

Cuando se alcanza el punto de equivalencia en una valoracion acido-base, explica razonadamente si cada una de las
siguientes afirmaciones es cierta o no:

a) Las cantidades de sustancia de acido y de base que han reaccionado son iguales.
b) El pH de la disolucion formada puede ser distinto de 7.

a) Falsa. Si por ejemplo, estamos con disoluciones acuosas, y el 4cido es monoprético y cada molécula o unidad-
férmula de la base se ioniza produciéndo un sé6lo anién hidréxido, seria correcta (HCl y NaOH, por ejemplo). Igual que
si el 4cido es diprético y la base produce dos aniones hidréxido (H,SO, y Ca(OH),), etc.Sino es asi, como en el ejemplo
anterior, la afirmacion es falsa.

b) Cierta. El pH en el punto de equivalencia es 7 si reaccionan un acido fuerte y una base fuerte. Si uno de los
reactivos es débil, la solucién final tendra una sal que experimenta hidrélisis, y el pH sera distinto de 7. Si el acido es
débil y la base fuerte, el pH serd mayor que 7. Si el 4cido es fuerte y la base débil, el pH serd menor que 7.

Si los dos son débiles, la hidrélisis producira una disolucién 4cida, basica o neutra, segin sea el valor de las
respectivas constantes de acidez, K, y de basicidad, K.

EJEMPLO 7*

a) ¢ Cual es el pH de una disolucion 0,125 M de amoniaco, sabiendo que esta disociada en un 1,2 %?
b) ¢ Qué volumen de acido nitrico 0,114 M se necesitara para neutralizar 25 mL de la disolucion anterior?

c) ¢ Qué indicador debe utilizarse y por qué?
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a) El grado de disociacion, o, es: 1,2 - 1072, ya que el amoniaco, NH,, estd disociado en un 1,2 %, La ecuacién que
representa el equilibrio 4cido-base es:

Equilibrio de disociacién: NH, + HO = NH,* + OH"
Concentraciones iniciales: Co - 0 0
Concentraciones equilibrio: ¢, (1-0a) - Cyo ot

La concentracién de OH™ en el equilibrio es:
[OH] = ¢,00 = 0,125 - 1,2 - 1072 = 1,5 - 1073 mol/L
Asi, tendremos que:
pOH = -log [OH] = -log 1,5 - 1073 = 2,8
pH = 14,0 - pOH = 14,0 - 2,8 = 11,2
b) La ecuacion que representa a la reaccién de neutralizacion es:
NH, + HNO, = NH,NO,
La cantidad de sustancia de la base que reacciona es:
Ny, = Gy V;, = 0,125 - 0,025 = 3,125 - 10~ mol de NH,
Que necesitaran para su neutralizacién: 3,125 - 10 mol de HNO,, ya que reccionan mol a mol.
o, = 3,125 - 103 mol = ¢, V,
V., =3,125-107/0,114 = 0,0274 L
V, = 27,4 mL de disolucién de HNO, 0,114 M

c) En el punto de equivalencia de la neutralizacién tendremos una disolucién acuosa de NH,NO,, sal de acido

fuerte, HNO,, y base débil, NH,, por lo que su pH serd menor que 7:
H,0
Disociacién: NH,NO, 2 , NH . (ag) + NO, (aq)

Hidrolisis: NH,* + H,O = NH, + H,0*
NO,~ + H,0 — noreacciona

Por ello, utilizaremos un indicador que vire a un pH menor que 7, como el anaranjado de metilo, que vira entre 3 y 4,5.

A.25.- {Qué volumen de una disolucién 0,1 M de acido clorhidrico se necesitara
para neutralizar 50 mL de una disolucién 0,05 M de hidré6xido de sodio?

A.26*.- Se valoran 5,00 mL de una disolucién de amoniaco con una disolucién
de HC1 0,114 M y la curva de valoracién obtenida es la que se representa en la figura.

14
12
10

pH

V' (mL) disolucion de HCl
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a) Observa la curva de valoracién, indica el pH inicial de la disolucién de amoniaco
y razona el valor del pH en el punto de equivalencia.

b) Calcula la concentracién de la disolucién de amoniaco.

c¢) Calcula el pH inicial y establece las coordenadas del punto de equivalencia
correspondientes a la curva de valoracién de 5,00 mL de una disolucién de NaOH
0,456 M con la disolucién de HCI 0,114 M.

A.27*.-El acido acético es un d4cido monoprético débil que proviene de la oxida-
cion del etanol (alcohol etilico) y se encuentra en el vinagre de vino.

Valoramos 15 mL de una disolucién de acido acético con una disolucién de
NaOH 0,860 M, y la curva de valoracién obtenida es la que representa la figura.

Punto de
equivalencia

V' (mL) disolucion de NaOH

a) Calcula la molaridad de la disoluciéon de acido acético.

b) Observa la curva e indica el pH de la disolucion de acido acético. Calcula el
grado de ionizacion del 4cido en esta disolucién.

c) Calcula la constante de acidez, K, del 4cido acético.

A.28*.- Al mezclar 10,0 mL de una disolucién de hidréxido de sodio 0,001 M
con 10,0 mL de acido clorhidrico de concentracién desconocida, se obtiene una diso-
lucién de pH 10,0. Calcula la concentracion de la disolucién del 4cido.

A.29*.- Se disuelven 5 g de NaOH en agua suficiente para preparar 300 mL de
disolucién. Calcula:

a) La molaridad de la disolucion y el valor del pH.

b) La molaridad de una disolucién de HBr, de la que 30 mL de la misma son
neutralizados con 25 mL de la disolucién de la base.

A.30*.- Se tiene una disolucién de acido acético 5,5 - 10~ M. Calcula:

a) El grado de disociacion del 4cido acético.

b) El pH de la disolucién.

¢) Lamolaridad que deberia tener una disolucién de acido clorhidrico para que
su pH fuera igual al de la disolucién anterior de dcido acético.

d) El volumen que se necesita de una disolucién de NaOH 0,1 M para neutralizar
200 mL de la disolucién de acido clorhidrico,

Datos: K, (acido acético) = 1,86 - 10~°.
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\ 9 \ DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS

Normalmente, si a una disolucién acuosa se le anade una cierta cantidad de un
acido o de una base, su pH se modificara. Sin embargo, existen ciertas disoluciones en
las que, mediante un sencillo mecanismo, se impide que tenga lugar algiin cambio apre-
ciable del pH. Son las disoluciones amortiguadoras.

Disoluciones amortiguadoras, reguladoras o tampo6n son aquellas
que son capaces de mantener su pH practicamente constante aunque se les
anadan pequenas cantidades de un 4cido o de una base o cuando se diluyen.

Estas disoluciones contienen, en concentraciones relativamente elevadas, un dci-
do débil y una sal soluble que produce por disociacion la base conjugada de aquél; o
bien, una base débil y una sal soluble que se disocia produciendo el dcido conjugado de
aquélla.

Ejemplos de estas disoluciones son: CH,COOH y CH,COONa, H,PO, y NaH,PO,,
NH, y NH,CI, etc.

Comportamiento del sistema CH,COOH/CH,COONa

Consideremos un sistema formado por un acido débil, el 4cido acético, que repre-
sentaremos por HAc, y una sal soluble del acido, por ejemplo el acetato de sodio, que
representaremos por NaAc.

La disolucién acuosa contiene:
- Una sal, el acetato de sodio, NaAc, totalmente disociada por ser electrélito fuerte.

H,0
NaAc —— Nat' (aq) + Ac (aq)

- Un 4cido débil, el HAc, s6lo parcialmente ionizado.

HAc (aq) + H,0 = Ac (aq) + H,0" (aq)

La presencia del ion comiin, Ac™, proporcionado por la sal disociada hace que el
equilibrio esté muy desplazado hacia la izquierda. En consecuencia, el acido, HAc, ape-
nas estd disociado y la presencia de iones H,O* en la disolucién es muy escasa.

- Si se afiade una pequefa cantidad de acido, la concentracién de H,0" aumenta
y el equilibrio se desplaza atin més a la izquierda para disminuirla: la concentracién de
H,O" apenas varia y, por tanto, el pH tampoco lo hace de modo significativo.

- Si se afilade una pequena cantidad de base, la concentracién de H,0* disminuye
y el equilibrio se desplazaré ahora a la derecha para producir iones H,0*, que neutrali-
zan la presencia de iones OH™, con lo que practicamente tampoco varia el pH.

Como la sal esta totalmente disociada y el acido apenas lo est4, el valor del pH
inicial del sistema puede deducirse del modo siguiente:

K, - [Ac] [H30+]; [H,0%] =K
[HAC]

[HAC] % [Acido]
‘ [AC*] ‘ [Sal]

donde [Acido] y [Sal] son las concentraciones molares iniciales del 4cido acético,
CH,COOQH, y del acetato de sodio, CH,COONa, respectivamente.
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Para un sistema formado por una base B y su 4cido conjugado, el catién monovalente

HB*, se cumple:

B Base
[OH’] =K, g ~ K, u
[ HB'] [Sal ]
A.31.- Explica el comportamiento de un sistema amortiguador formado por una
disolucién de amoniaco y cloruro de amonio.

A.32.- {Cuéles de las siguientes disoluciones son sistemas amortiguadores?
a) NaClO,/HCIO,; b) KF/HF ; c) Na,CO,/NaHCO,. Explica la respuesta.

En muchas reacciones de laboratorio, en procesos industriales y en sistemas bio-
logicos, tiene especial importancia el mantenimiento de un pH constante.

Por ejemplo, la sangre mantiene aproximadamente constante el valor de 7,40 de
su pH, debido a la presencia de sistemas amortiguadores; el mas conocido de ellos es el
formado por H,CO, y HCO,".

ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1. De acuerdo con la teoria de Bronsted-Lowry, indica cuéles de las siguientes especies: HSO,~, HNO,, S*~, NH,,
H,0y H,0".

a) Acttuan sélo como 4cido.

b) Acttian sélo como base.

¢) Actian como acido y base.

2. Completa los siguientes equilibrios 4cido-base identificando, de forma razonada, los pares conjugados:

a) + HO = €O~ + H,0*
b) +  OH- = HO + NH,
¢ F + HO = OH +

3. A 100 mL de una disolucién acuosa 0,10 M de cianuro de sodio, NaCN, se le afiaden 100 mL de una disolucién
de bicarbonato de sodio 0,10 M. {Reaccionara el anién bicarbonato con el anién cianuro para formar acido cianhidrico?
A partir de los datos de la tabla 1, calcula la constante de equilibrio de esta reaccién y la concentracién de HCN en

la disolucion resultante.
K =011

4. a) {Qué significado tienen los términos fuerte y débil referidos a un 4cido o una base?
b) Si se afiade agua a una disolucién de pH = 4, {qué le ocurre a la concentracién de iones oxonio?

5. Considera cuatro disoluciones A, B, C y D caracterizadas por: A: pH = 4; B: [OH ™| = 107* M; C: [H,0"] = 107 M;
D: pH = 9.

a) Ordénalas de menor a mayor acidez.

b) Indica cudles son acidas, basicas o neutras.

6. a) Explica el procedimiento a seguir, indicando el material de laboratorio necesario, para preparar 250 mL de una
disolucion acuosa 0,2 M de NaOH.
b) {Cuél es la concentracién de aniones hidréxido?

c¢) ¢Cudl es su pH?
b) 0,2 M; ¢) pH =13,3
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7. Se dispone de 80 mL de una disolucién acuosa de NaOH 0,8 M. Calcula:
a) El volumen de agua que hay que anadir para que la concentracién de la nueva disolucién sea 0,5 M. Supén que
los volimenes son aditivos.
b) El pH de la disolucién 0,5 M.
a) V=48 mL; b) pH = 13,7

8. Se tiene una disolucién de un dcido monoprético cuya constante es 2,01 - 1073 y su grado de disociacién 0,15.
Calcula:
a) La concentracion de la disolucion del 4cido.
b) El pH de otra disolucién del mismo 4cido cuya concentracion es 1,0 - 1073 M.
a) 0,076 M; b) pH = 3,1

9. En una disolucién acuosa 0,01 M de 4cido cloroacético (CICH,COOH), éste se encuentra disociado en un 31 %.
Calcula:
a) La constante de disociacién del acido.
b) El pH de esa disolucién.
a)K, =1,39-107% b) pH = 2,5

10. Calcula: a) el pH de una disolucién 0,1 M de 4cido acético, cuyo grado de disociacion es 1,33 %.
b) La constante K, del 4cido acético.
a)pH = 2,88;b) K, = 1,8 - 107°

11. Se disuelven en agua 23 g de 4cido metanoico, HCOOH, en agua hasta obtener 10 L de disolucién. La concentra-
cién de H,0* es 0,003 M. Calcula:

a) El grado de disociacion del acido en disolucion.

b) El valor de la constante K.

a) o= 0,06;b)K, =19 10"

12. Razona, mediante un ejemplo, si al disolver una sal en agua:

a) Se puede obtener una disolucién de pH basico.

b) Se puede obtener una disoluciéon de pH 4cido.

c) Se puede obtener una disoluciéon de pH neutro.

13. Explica cudl o cuéles de las siguientes especies quimicas, al disolverse en agua, formara disoluciones con pH
menor que siete: a) HF; b) Na,CO,; ¢c) NH,CI.

14. Calcula el pH de una disolucién acuosa 0,05 M de acetato de sodio, NaCH,COO. Toma los datos necesarios de
la tabla 1.
pH = 8,7
15. Se tiene una una disolucién de hidréxido de potasio del 2,380 % en masa y densidad 1,020 g/mL.
a) Calcula el pH de la disolucién.
b) Se utiliza esta disolucién para valorar 20,0 mL de una disolucién de dcido sulftrico y se llega al punto de
equivalencia con un volumen de 18,2 mL. Calcula la molaridad del dcido sulfurico.
c) Explica el procedimiento que se seguiria en el laboratorio para llevar a cabo la valoracion anterior, indicando el
material y el indicador usados.
a) pH = 13,64;b) 1,97 - 102 M

16. Calcula: a) el pH de una disolucién 0,03 M de acido perclérico, y el de una disolucién 0,05 M de NaOH.
b) El pH de la disolucién que resulta al mezclar 50 mL de cada una de las disoluciones anteriores (sup6n que los
voliimenes son aditivos).
a) pH = 1,52; pH = 12,7; b) pH = 12
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\ 1 \ REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION

« 1.1 Concepto de oxidacion-reduccion |

Tradicinalmente se ha entendido que la oxidacién es la combinacién de una sus-
tancia con el oxigeno, y reduccion, el proceso inverso; esto es, la pérdida o disminucion
del contenido de oxigeno de una sustancia. Por ejemplo:

Oxidacién: Mg + 1/20, — MgO
Reduccion: ZnO +C — Zn + CO

Se dice que el magnesio se ha oxidado, mientras que el 6xido de cinc se ha
reducido.

Lo mismo que hemos visto para los términos 4cido-base, el concepto de oxidacién
y reduccion, tan restringido en un principio, se ha ido generalizando.

Los quimicos se dieron cuenta de que casi todos los elementos no metélicos pro-
ducian reacciones analogas a las del oxigeno. Asi:

Mg + Cl, — MgCl,

Conocida la estructura electronica de los 4tomos y la naturaleza del enlace quimi-
co, se pudo ver que esta reaccion es analoga a la primera. En efecto, utilizando los
diagramas de Lewis:

2

Mg: + %OO — Mg2+ O

Mg: + :Cl:Cl: — Mg 2:Cl:

En los dos casos, el magnesio pierde sus dos electrones de valencia, y se transfor-
ma en su ion. Llegamos asi al concepto actual de oxidacién.

Se define la oxidacién como la pérdida de electrones, y el proceso
inverso, la reduccion, como la ganancia de electrones.

De esta nueva definicion se deduce inmediatamente que no puede haber procesos
de oxidacion o de reduccion aislados, porque, si una especie quimica pierde electrones,
otra debe ganarlos. Esto es lo que ocurre en los ejemplos anteriores: el magnesio pierde
electrones: se oxida, y tanto el oxigeno como el cloro ganan esos electrones: se reducen.

Por tanto, todo proceso de oxidacién va unido necesariamente a otro de reduc-
cion. Se ha de hablar, pues, de reacciones de oxidacién-reduccion (o reducciéon-oxida-
cién), que abreviadamente reciben el nombre de reacciones redox. En ellas hay una
transferencia de electrones desde la sustancia que se oxida a la que se reduce.

Muchas veces, para clarificar una reaccion redox, se desdobla en dos
semirreacciones: una de oxidacién y otra de reduccién. Por ejemplo:

Oxidacion: Mg — Mg?t + 2e
Reduccién: Cl, + 2¢¢ = 2Cl-
Oxidantes y reductores

Oxidante (o agente oxidante) es una sustancia que produce la oxidacién de otra.
Reductor (o agente reductor) es una sustancia que produce la reduccion de otra.
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Es indudable que toda reaccion redox se establece entre una sustancia oxidante y
otrareductora. Asi, en la reaccion estudiada:

Mg + Cl, -

reductor

Mg?* + 2Cl-

oxidante

el Cl, actia de oxidante, pues oxida el Mg a Mg**, y, a su vez, el Mg acttia de reductor,
pues reduce el Cl, a CI".

Lo mismo que en el caso de acido-base, el concepto de oxidante o reductor es
relativo: depende de con qué se enfrente. Por ejemplo, el peréxido de hidrégeno (agua
oxigenada), H,O,, que acttia habitualmente como oxidante, puede hacerlo como reductor
frente a oxidantes mds potentes que él, como el permanganato potasico, KMnO,.

Como veremos més adelante, es posible ordenar las sustancias segan su fuerza

oxidante relativa.

. 1.2 Numero de oxidacion |

Muchas veces es dificil deducir si una reaccién es de oxidacién-reduccién, espe-
cialmente cuando intervienen compuestos covalentes.

Por ejemplo, la reaccion:
Si + 2Cl, - SiCl,

| . Lk
“Si- + 2:Cl:Cl: — :Cl:Si:Cl:
:Cl:

Vemos que no hay pérdida ni ganancia total de electrones, pues se forma un
compuesto covalente; pero como los enlaces Si—Cl son polares, al ser el Cl mas
electronegativo que el Si, hay una ganancia parcial de electrones por parte del cloro (a
costa de una pérdida parcial por parte del silicio).

Para averiguar de una manera mads facil y rapida si una reaccién es de oxidacion-
reduccion, se recurre al concepto de niimero de oxidacién, también llamado indice de
oxidacion.

Cada 4tomo de un compuesto se caracteriza por un estado de oxidacién, debido a
los electrones ganados o perdidos (totalmente en los compuestos i6nicos o parcialmente
en los covalentes) respecto al &tomo aislado.

El niimero de oxidacién de un a&tomo en un compuesto es la carga eléctrica que
tendria dicho 4tomo si los electrones de los enlaces covalentes se asignasen al atomo mas
electronegativo.

Asi, por ejemplo, en el HCL, los dos electrones del enlace se asignan al atomo del
Cl (que es el mas electronegativo), con lo que su niimero de oxidacion, en este compues-
to, es -1, y el ntimero de oxidaciéon del H es +1.

De este modo, para asignar los nimeros de oxidacién, se emplea un conjunto de
reglas sencillas, que podemos resumir del modo siguiente:

Oxidante:
El que oxida.
El que se reduce.

Interviene en la semirreaccion de
reduccion.

Reductor:
El que reduce.
El que se oxida.

Interviene en la semirreaccién de
oxidacion.

Conviene no confundir:

a) Numero de oxidacion con car-
ga eléctrica; b) numero de oxi-
dacién con valencia.

a) Por ejemplo, en NO y CaO, el
n.0.(O) = -2. Pero en el NO no
existe una carga de —2 sobre el
O (ni otra de +2 sobre el N), pues
se trata de un compuesto
covalente. En cambio, en el CaO
si ocurre esto, porque es ionico.

b) Consideremos, por ejemplo,
los siguientes compuestos del
carbono:

CH,; CH,CI; CH,CI,; CHCI,;
CCl,. En todos ellos, el carbono
presenta invariablemente su
valencia de 4, mientras que su
numero de oxidacion es distinto
en cada compuesto.

1. El nimero de oxidacion de las sustancias simples es cero (p. €j., Ca, N,, P,, S, etc., en cualquiera de sus variedades), y
el de un ion monoatémico, el mismo que su carga (p. €j., para S* y Ag*, -2 y +1, respectivamente).

2. El nimero de oxidacién del hidrégeno en sus compuestos es +1 (excepto en los hidruros metalicos, que es —1).
3. El nimero de oxidacion del oxigeno en sus compuestos es —2 (excepto en los peréxidos, que es —1).
4. El nimero de oxidacion de los metales alcalinos es siempre +1, y el de los metales alcalinotérreos es siempre +2.

5. En los haluros, el nimero de oxidacién del halégeno es —1.

6. La suma algebraica de los nimeros de oxidacién de los atomos de una molécula es cero, y si se trata de un ion, igual

ala carga del ion.
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Con estas reglas, se puede calcular facilmente el nimero de oxidacion (n.0.) de
cualquier elemento en un compuesto. Asi, en NH, y ClO," los niimeros de oxidacién
son: N =-3,H= +1,Cl = +5 y O = -2, como se deduce inmediatamente:

Para NH,: 0o.N) +3n.0.(H =0

0.(N) + 3 (+1) = 0; n.o.(N) = -3
Para CIOS‘ 0.(Cl) + 3 n.o.(0) = -1

0.(Cl) + 3 (-2) = -1; n.o.(Cl) =

A pesar de su caracter un tanto artificial, los nameros de oxidacién tienen una
gran utilidad para decidir claramente si una reaccién es de oxidacién-reduccion. Asi, en
el ejemplo de la reaccion del silicio con cloro:

0 0
Si + 2Cl,

+4 -1
- SiCl,

se comprueba que los nimeros de oxidacion (indicados encima de los simbolos) de
ambos elementos, cloro y silicio, cambian, luego se trata de una reaccién redox. El
silicio se oxida y el cloro se reduce.

A.1.- Indica el nimero de oxidacion de cada elemento en las siguientes especies

quimicas:
a) Cr,0,*, ion dicromato.

b) K, SO sulfito de potasio.

c) H,0,, peréxido de hidrogeno.

d) PCl,, pentacloruro de f6sforo.

e) PH,, trihidruro de f6sforo (fosfano).

f) CHSOH, metanol.

g) CH,COOH, 4cido acético.

Una reaccion serd de oxidacion-reduccioén si cambia el niimero de oxidaciéon de
alguno de los elementos que intervienen en la misma.

Con este concepto del niimero de oxidacion se puede establecer una definicién
mas general de oxidaciéon-reduccion:

Un elemento se oxida cuando aumenta su ntimero de oxidacién y se
reduce cuando disminuye su ntimero de oxidacién.

Por tltimo, hay que tener en cuenta que:
1. Elaumento o disminucién del n.o. es algebraico; es decir, que, por ejemplo, el
cambio desde —2 a 0 es un aumento, mientras que desde —1 a —3 es una disminucion.

2. En compuestos con mas de un atomo de un mismo elemento, el nimero de
oxidacién puede resultar fraccionario. Por ejemplo, en la acetona, CH,COCH,, el n.o.
de C es — 4/3.

A.2.- Explica las diferencias mas importantes entre los siguientes términos:
a) Oxidante y reductor.
b) Ntimero de oxidacion y valencia.
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EJEMPLO 1*
Dadas las siguientes reacciones:
a)CO + 2H, — CH,OH
b) HCI + NaOH — NaCl + H,0
c)2H,8 + SO, - 3S + 2H,0

Justifica si son redox 0 no y, en caso afirmativo, indica qué elementos se oxidan y cuales se reducen.

a) Es unareaccion redox. No varia el n.o. del oxigeno, silo hacen los del hidrégeno y el carbono: se oxida el H, que
pasa de n.o. 0 en el H, (regla n® 1), a n.o. +1 (regla n® 2), en el CH,0OH; se reduce el C, que pasa de n.o. +2 (reglas n° 3

y 6), en el CO, a n.o. -2, en el CH,0OH (reglas n° 3 y 6).

b) No es una reaccién redox. Ningtin elemento cambia su n.o. En este caso se trata de una reaccién de neutralizacion.

c) Esta si es una reaccion redox. No cambia el n.o. del H ni el del O. Se oxida el azufre del H,S, ya que pasa de n.o.
-2 (reglasn®2y6)a0,enel S (reglan®1). Sereduce el S del SO,, que pasa de n.o. +4 (reglasn®3y6)an.o. 0,enel S.

A.3*.- La siguiente reaccién redox tiene lugar en medio 4cido:
MnO,” + CI +H* - Mn** + Cl, + H,0
Indica, razonando la respuesta, la veracidad o falsedad de las afirmaciones si-
guientes:

a) El Cl~ es el agente reductor.
b) EIMnO,~ experimenta una oxidacion.

A.4*.- Dadas las siguientes reacciones (sin ajustar):
1) CaO + H,0 — Ca (OH),
2) Ag + HNO, — AgNO, + NO, + H,0
3) NaOH + HNO, — NaNO, + H,0
4) Cu + Cl, — CuCl,
5)CH, + O, — CO, + H,0
6) CH, = CH, + Cl, - CH,CI-CH,Cl
a) Justifica cuéles son de oxidacién-reduccion.
b) Identifica el agente oxidante y el reductor donde proceda.

A.5.- Para lareaccién: CuSO, (aq) + Zn (s) — ZnSO, (aq) + Cu (s), analiza las
siguientes afirmaciones:

a) Los iones Cu?* actiian como reductores.

b) El Cu es el reductor conjugado de los iones Cu?*.

c) Los iones SO,*" acttian como oxidantes.

d) El Zn se ha oxidado a Zn?*.

e) Los iones Cu?* se han oxidado a Cu.

f) El Zn es el agente reductor.

« 1.3 Ajuste de reacciones redox |

Muchas ecuaciones quimicas pueden ajustarse por tanteo. Sin embargo, en algu-
nas reacciones redox es dificil lograr el ajuste de este modo y es conveniente disponer de
un método sistemético que permita alcanzar un resultado coherente en un tiempo ra-
zonable. El método del ion-electrén, también conocido como el método de las semirreacciones,
es el méas utilizado cuando las reacciones redox tienen lugar en disolucién.
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Método del ion-electron

Muchas de las reacciones de oxidacién-reduccion tienen lugar en disolucién acuo-
sa, y son, en general, reacciones entre iones. En este caso, la reaccion global de oxida-
ciéon-reduccién puede separarse en dos semirreacciones, una de oxidacién y otra de
reduccion.

El método del ion-electron consiste en separar la reaccion total en dos semirreac-
ciones (la de oxidacién y la de reduccion) que se ajustan separadamente para después
combinarlas, de modo que el ntimero de electrones intercambiados en ellas sea el mis-
mo, y obtener asf la reacciéon global ajustada.

Ajustes en medio acido

Vamos a tratar de ajustar, como ejemplo del método, la reaccién del cinc con
nitrato de potasio en medio dcido sulftrico, con formacion de sulfato de cing, sulfato de
amonio, sulfato de potasio y agua.

Zn + KNO, + H,50, — ZnSO, + (NH,),S0, + K,SO, + H,0

El ajuste se realiza en varias etapas:

- Etapa 1. Identificamos los dtomos que experimentan modificaciones en su niime-
ro de oxidacion.

0 +1+5-2 +1+6-2 +2+6-2 -3+1+6-2 +1+6-2 +1-2
Zn + KNO, + H,S0, — ZnSO, + (NH,),SO, + K,SO, + H,0

Los elementos que se oxidan y se reducen son el Zn y el N:

0 +2
Zn — 7ZnSO, se oxida
+5 -3

NO,~ - (NH,),SO, se reduce

- Etapa 2. Ajuste de las semirreacciones de oxidacion y reduccién por separado.
Se escriben las semirreacciones de oxidacion y reduccion. Si la reaccién transcu-
rre en disolucidn, las sustancias que sean i6nicas se escribiran como iones:
Oxidacion: 7Zn — Zn%*
Reduccién: NO,” — NH,*
Luego, se ajusta cada una respecto a los atomos y a la carga eléctrica. En primer

lugar se ajustan los 4tomos que se oxidan o se reducen, después se ajustan por este
orden, los oxigenos, hidrégenos y cargas eléctricas, segtin el siguiente procedimiento:

En el miembro de la semirreaccién con menos atomos de oxigeno se afnade una
molécula de agua por cada dtomo de oxigeno que falte. Los dtomos de hidrégeno introdu-
cidos con el agua en un miembro de la semirreacciéon se ajustan con iones hidrégeno
(H") en el miembro contrario:

Semir. oxidacién: 7Zn — 7Zn?t
Semir. reduccion: NO,” + 10H* — NH," + 3H,0

Cuando la semirreaccién estéd ajustada en dtomos, se iguala la carga eléctrica entre
los dos miembros anadiendo los electrones necesarios en el miembro de la semirreaccion
con exceso de carga positiva:

Semir. oxidacion: 7Zn — 7Zn*t + 2e
Semir. reduccion: NO,” + 10H* +8e — NH,” + 3H,0
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- Etapa 3. Se iguala el nimero de electrones que aparece en las dos semirreacciones
de oxidacion y de reduccion.

El ntmero de electrones intercambiados en las dos semirreacciones debe ser el
mismo, ya que los electrones que ceden las especies que se oxidan se transfieren a las
que se reducen.

En este caso, para igualar el nimero de electrones, es necesario multiplicar la
primera semirreaccion por 4.

Oxidacion: {Zn — Zn?** + 2e}-4
Reduccion: NO,” + 10H* +8e — NH," + 3H,0

- Etapa 4. Se escribe la ecuacion iénica global por combinacién de las dos semirreac-
ciones.

Para obtener la ecuacion i6nica ajustada, una vez ajustadas las dos semirreacciones
en atomos y en cargas, e igualado el namero de electrones, se suman ambas. Se eliminan
los electrones que aparezcan en los dos miembros. Se simplifican las moléculas de agua
y losiones H* y OH™ cuando aparezcan en ambos miembros.

47n +NO,” + 10 H* — 4 Zn** + NH,* + 3 H,0

Esta es la llamada ecuacién iénica redox. Tiene la ventaja de poner claramente de
manifiesto que la reaccion se produce con cualquier nitrato (soluble) o con acido nitrico,
pues el oxidante es el ion NO,~, y que se puede acidular con cualquier 4cido (fuerte).

Si se desea se puede escribir la ecuacién redox con los iones espectadores (que
algunos autores llaman «ecuacién molecular»), para ello reemplazamos las especies i6nicas
de la ecuacion anterior por las sustancias que intervienen en el proceso, teniendo en
cuenta los iones espectadores (no participan en la reaccion) presentes en los reactivos y
se mantienen los coeficientes calculados. En algunas ocasiones es necesario ajustar por
tanteo los iones espectadores que deben aparecer en los productos en la reaccion global.
En nuestro ejemplo son el catién potasio y el anién sulfato. Los cationes producidos en
la reaccion redox: Zn** y NH,* y el catién potasio deberan unirse con el tinico anién
disponible: el sulfato.

4 Zn + KNO, + 5 H,SO, — 4 ZnSO, + 1/2 (NH,),SO, + 1/2K,SO, + 3 H,0

Ajustes en medio basico

Sélo cambia la etapa 2. Veamos un ejemplo, la reaccion entre el clorato de potasio
y el yoduro de potasio:

KI + KCIO, + H,0 — [, + KCl + KOH

- Etapa 1
+1-1 +145-2  +1-2 0 +1-1 +1-2+1
KI + KCIO, + H,0 — I, + KCI + KOH

Los elementos que se oxidan y se reducen son el I y el Cl:

-1 0
KI - I, se oxida
+5 -1

KCIO, — KCI sereduce
- Etapa 2
Oxidacion: - - I,
Reduccion: Clo,~ —» CI-

El yodo no se pone en forma iénica puesto que es una sustancia covalente.
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Ajustamos ahora los atomos. Para ello comenzaremos con el yodo y luego, en el
miembro de la semirreaccion con exceso de atomos de oxigeno se anade una molécula de
agua por cada atomo de oxigeno en exceso. El excedente de O y H introducido en este
miembro se compensa con iones OH™ en el miembro contrario:

Semir. oxidacién: 2" > 1,

Semir. reduccion: ClO,” + 3H,0 — CI" + 6 OH~

Ahora ajustamos la carga eléctrica:

Semir. oxidacién: 2 - I,+2e

Semir. reduccion: ClOo,”+3H,0+6e — ClI"+ 6 OH"
- Etapa 3

Multiplicamos por 3 la semirreaccién de oxidacién para igualar el ntimero de
electrones:

Semir. oxidacion: {2F - I,+2e7}-3
Semir. reduccion: Clo,~+3H,0+6e — ClI"+ 6 OH"
- Etapa 4

Sumamos ambas semirreacciones y obtenemos la reaccion global i6nica ajustada:

61+ ClO,” + 3H,0 — 31, + CI" + 6 OH"

Para obtener la ecuacién completa tendremos en cuenta las especies quimicas
presentes:

6 KI + KClO, + 3H,0 — 3I, + KCI + 6 KOH

Ajustes si no hay sustancias ionicas

En este caso se puede ajustar la reaccién como si estuviera en medio acido (los
iones hidrégeno deben cancelarse en la ecuacion global). Por ejemplo, ajustemos la reac-
cién siguiente en fase gaseosa:

NH, + O, — NO + H,O
- Etapa 1

-34+1 0 +2-2 +1-2

NH, + O, — NO + H,O

Los elementos que se oxidan y se reducen son el N y el O:

-3 +2
NH, — NO se oxida
0 -2
0, —» H,0 sereduce
- Etapa 2
Ajustamos los atomos:
Semir. oxidacién: NH, + H,0 — NO + 5 H*
Semir. reduccion: O,+4H" - 2H,0
Ajustamos ahora la carga:
Semir. oxidacién: NH, +H,0 - NO+5H" +5e"
Semir. reduccion: O,+4H"+4e - 2H,0
Etapa 3

Debemos multiplicar la primera por 4 y la segunda por 5, para igualar el nimero
de electrones:
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Semir. oxidacion: {NH,+H,0 - NO+5H" +5¢e7} -4 En medio acido:
MnO,~ — Mn?

Semir. reduccién: {0,+4H"+4e - 2H,0} 5
Cr,0,% — Cr¥*
- Etapa 4
Sumando ambas semirreacciones, obtenemos la reaccion global ajustada (debe- En medio basico:
mos cancelar lo que aparezca igual en ambos lados de la reaccién): MnO,~ — MnO,

4NH, + 50, — 4NO + 6 H,0

En este caso desaparece la tltima etapa pues no existian sustancias iénicas.

El peréxido de hidrégeno puede ac-
. : o . .. tuar como agente oxidante o como
A.6.- Ajustar las ecuaciones que corresponden a las siguientes reacciones quimicar: reductor:

a) Yoduro de potasio con diéxido de manganeso en medio sulfarico que produce - Como oxidante:
yodo y sal de manganeso (II). H,0,+2H*+2e — 2H,0
- Como reductor:

b) Sulfato de cromo (III) y clorato de potasio en presencia de hidr6xido de potasio
H,0, » O,+2H*+2e"

produciéndose los aniones cromato y cloruro.
¢) Acido nitrico y cinc produciéndo los nitratos de cinc y amonio.

d) Monéxido de nitr6geno e hidrégeno para dar amoniaco y agua.

EJEMPLO 2

En disolucién acuosa y en medio acido sulfurico, el permanganato potasico reacciona con el peréxido de hidrogeno,
dando sulfato de manganeso (ll), oxigeno y agua.

a) Ajusta la reaccién por el método del ion-electrén, indicando las especies oxidantes y las reductoras.

b) Calcula la cantidad de perdxido de hidrégeno se necesitan para obtener 1 litro de oxigeno medido en condiciones
normales.

a) La ecuacion sin ajustar, es:
KMnO, + H,O0, + H,SO, — MnSO, + K,SO, + O, + H,O
Las especies que cambian su n.o. son: el ion permanganato, MnO,", que actia como oxidante; en concreto, el &tomo

de Mn pasa de n.o. +7 a +2, en el ion Mn** ; y el peréxido de hidrégeno, H,O,, que actiia como agente reductor: el O
pasaden.o. -1,en H,0,,a0,enel O,.

Las semirreacciones son:

Semir. de oxidacion: H,0, - O, +2H" + 2e"

Semir. de reduccion: MnO, + 8 H* + 5e- — Mn?** + 4 H,0

Debemos multiplicar por 5 la primera semirreaccién y por 2 la segunda, para igualar el nimero de electrones:
Semir. de oxidacién: {H,0, - O,+2H" +2e}-5

Semir. de reduccién: {MnO,” + 8H* +5e¢ — Mn?*t + 4 H,0} -2

Sumando ambas (compensando los iones hidrégeno de los dos miembros) obtenemos la reaccién iénica global

ajustada:
2MnO,” + 5H,0, + 6 H* — 2Mn** +50, + 8 H,0

Para obtener la ecuaciéon molecular ajustada, debemos anadir, a los dos miembros de la ecuacién anterior, los iones

espectadores K* y SO, *:
2 KMnO, + 5 H,0, + 3H,SO, — 2MnSO, + K,SO, + 50, + 8 H,0

b) Procedemos como en cualquier estequiometria. Calculamos la cantidad de sustancia que corresponde al volumen

de oxigeno que queremos obtener:

T 0,045 mol de O,
V. 22,

En la ecuacion anterior, observamos que 5 mol de O, son producidos con 5 mol de H,O,. Por lo tanto, 0,045 mol de
O, se produciran con 0,045 mol de H,0,.
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EJEMPLO 3

El nitrato de potasio reacciona con diéxido de manganeso e hidroxido de potasio para dar nitrito de potasio, permanganato
de potasio y agua.

a) Ajusta la ecuacioén por el método del ion-electron.

b) Calcula la masa de nitrato de potasio necesaria para obtener 100 g de permanganato de potasio si el rendimiento
de la reaccion es del 75 %.

Datos: Masas atémicas: K =39; N =14; O = 16; Mn = 55.

a) La ecuacion sin ajustar, es:
KNO, + MnO, + KOH — KNO, + KMnO, + H,0
Las especies que cambian su n.o. son: el anién nitrato, NO,", que actiia como oxidante, el 4&tomo de N se reduce y

pasade n.o. +5, en el NO,", a +3, en el anién nitrito, NO,; y el di6xido de manganeso, MnO,, que acttia como agente
reductor, el &tomo de Mn se oxida y pasa de n.o. +4, enel MnO, , a +7, en el anién permanganato, MnO,".

Para obener las semirreacciones debemos tener en cuenta que el medio es bésico, por lo que en el miembro de la
semirreaccion con exceso de 4tomos de oxigeno se anade una molécula de agua por cada atomo de oxigeno en exceso. El
excedente de O y H introducido en este miembro se compensa con iones OH™ en el miembro contrario.

Las semirreacciones seran:

Semir. de oxidacion: MnO, + 40H" - MnO,” + 2H,0 + 3e

Semir. de reduccién: NO,” + H,O + 2e" —» NO,” + 2OH"

Multiplicando por dos la primera semirreaccion y por tres la segunda para igualar el nimero de electrones:
Semir. de oxidacion: {MnO, + 40OH — MnO,” + 2H,0 + 3e7}-2

Semir. de reduccion: {NO,~ + H,O + 2e- —- NO,~ + 20H} -3

Sumando ambas y simplificando, se obtiene la ecuacion idnica global ajustada:
3NO,” + 2MnO, + 20H- — 3NO,” + 2MnO,” + H,0

Completando con los cationes K* que no intervienen directamente en el proceso redox (iones espectadores), se
obtiene la ecuacién completa ajustada.

3KNO, + 2MnO, + 2KOH — 3KNO, + 2KMnO, + H,0

b) Si se obtienen 100 g de permanganato de potasio y la reaccion tiene un rendimiento del 75 %, la cantidad tedrica
de permanganato de potasio que se deberia obtener seria:

m =100 g - 100/75 = 133,33 g de KMnO,

Calculamos ahora la cantidad de sustancia de permanganato de potasio asi obtenida. Como la masa molar del
KMnO, es 158 g/mol: n = 133,33/158 = 0,84 mol de KMnO,

La cantidad de sustancia de KNO, necesaria se obtiene a partir de la proporcién estequiométrica. Vemos que, a partir
de 3 moles de KNO, se obtienen 2 moles de KMnO,:

3 mol 2 mol
3KNO, + 2MnO, + 2KOH — 3KNO, + 2KMnO, + H,0
X 0,84 mol

de donde: x = 1,26 mol de KNO, y teniendo en cuenta que la masa molar del KNO, es 101 g/mol, la masa de KNO, que
reacciona sera:

m = 1,26 - 101 = 127,26 g de KNO,

A.7*.- El bromuro de sodio reacciona con el 4cido nitrico en caliente, segtn la
siguiente ecuacion:
NaBr + HNO, — Br, + NO, + NaNO, + H,0
Calcula la masa de bromo que se obtiene cuando 100 g de bromuro de sodio se
tratan con acido nitrico en exceso.
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A.8*.- La siguiente reaccion tiene lugar en medio acido: BrO,” + Zn — Br~ + Zn**.
Calcula lariqueza de una muestra de cinc si 1 g dela misma reacciona con 25 mL
de una disolucién 0,1 M de iones BrO,".

A.9*.-El hidr6xido de cromo (III), Cr(OH) 3, €8 oxidado por el cloro gaseoso, Cl,,
en presencia de hidroxido de potasio, obteniéndose cromato de potasio, K,CrO,, clo-
ruro de potasio y agua como productos de la reaccion.

a) Ajusta la ecuacion i6nica y molecular por el método del ion-electrén.

b) Calcula el rendimiento de la reaccion si se obtienen 14 g de cloruro de potasio
mediante la reaccion de 2,5 L de cloro medido a 760 mm Hg y 25 °C.

A.10*.- El cinabrio es un mineral que contiene sulfuro de mercurio (II). Una
muestra de cinabrio se hace reaccionar con acido nitrico concentrado de manera que el
sulfuro de mercurio (II) presente en el mineral reacciona con el acido formando agua,
mondéxido de nitrégeno y sufato de mercurio (II).

a) Iguala la reaccion por el método del ion-electron.

b) Indica la especie que se oxida y la que se reduce.

c¢) Calcula el volumen de 4cido nitrico 13,0 M que reaccionara con el sulfuro de
mercurio (II) presente en 10,0 g de un cinabrio con un 92,5 % de sulfuro de mercu-
rio (II).

Aligual que se puede valorar una disolucién acida o basica con otra de concentra-
ci6n conocida empleando un indicador 4cido-base para determinar el punto de equiva-
lencia, se puede valorar una disolucién de un oxidante o la de un reductor, reduciéndo-
la u oxiddndola, segtin sea el caso, con otra de concentraciéon conocida. Para saber cuan-
do se llega al punto de equivalencia se utilizan indicadores redox y el procedimiento es
el mismo que el de las valoraciones dcido-base. Los indicadores redox tienen la propie-
dad de tener distinto color en sus formas oxidada y reducida. A veces no es necesario
utilizar un indicador ya que alguna de las sustancias que intervienen en la reaccion

redox cambian de color al oxidarse o reducirse.

EJEMPLO 4

25 mL de una disolucion acuosa de sulfato de hierro (I1), acidulados con acido sulfurico, se valoran con una disolucién
0,5 M de dicromato der potasio. Se gastan 12,4 mL de esta ultima para llegar al punto de equivalencia. Calcula la molaridad

de la disolucion de sulfato de hierro (11).

Comenzamos ajustando la ecuacion redox.

Las semirreacciones son:

Oxidacién: Fe?t — Fe3T + e~

Reduccién: Cr,0,> +14H* +6e- — 2Cr** + 7H,0
Para igualar el nimero de electrones, multiplicamos la primera por 6:

Oxidacién: {Fe?* — Fe®* +e}-6

Reduccién: Cr,0,> +14H* + 6e- — 2Cr** + 7H,0

Sumando obtenemos la ecuacién iénica global:

Cr,0,> + 6Fe?" + 14 H" — 2Cr’* + 6 Fe®" + 7 H,0

Ahora calculamos la cantidad de sustancia de Cr,0,* gastada:
n=0,5-12,4/1000 = 6,2 - 10~ mol

Como, segtin la ecuacién de la reaccién, 1 mol de Cr,0,* reacciona con 6 moles de Fe?*, podemos escribir:

1 mol de Cr,0; _ 6,2 - 10° mol de Cr,0;
6 moles de Fe** X
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X = 3,72 - 1072 moles de Fe?*

Como se hallan disueltos en 25 mL, la molaridad de la disolucién de FeSO,, sera:

_3,72- 10?

FeSO,] = [Fe**
[FesO.] = [Fe* ] = =755

=1,49 M

A.11*.- En medio acido, el ion cromato oxida al ion sulfito segtin la ecuacién:
CrO,* + SO,* + H* — Cr’* + SO4* + H,0

a) Ajusta la ecuacion iénica por el método del ion-electron.

b) Si 25 mL de una disolucién de sulfito de sodio reaccionan con 28,1 mL de

disolucién 0,088 M de cromato de potasio, calcula la molaridad de la disolucién de
sulfito de sodio.

A.12*.- A 1,2 g de un mineral de hierro se le anade 4cido sulfarico diluido, con
lo cual todo el hierro que contiene el mineral se disuelve como hierro (II). Para oxidar
este hierro (II) hasta hierro (III), se consumen 20 mL de disoluciéon de permanganato
de potasio 0,10 M.

a) Escribe y ajusta por el método del ion-electrén la reaccion de hierro (II) a
hierro (III), sabiendo que el permanganato se reduce hasta sal de manganeso (II).

b) Calcula el porcentaje de hierro en el mineral.

« 1.4 Equivalente y valoraciones redox |

El equivalente de una sustancia depende de la reaccién quimica en la que inter-
venga.

En reacciones acido-base, el equivalente de una sustancia 4cido o base es la masa
(en gramos) de ésta que cede o acepta 1 mol de iones H™.

En reacciones redox, el equivalente de un oxidante o reductor es la masa (en
gramos) del mismo que cede o gana 1 mol de electrones.

Cuando 1 mol de H* interviene en una reaccién redox lo hace segtin la ecuacion:
H* +e — 1/2H,
pone en juego un mol de electrones.

Asi, por ejemplo, cuando el permanganato de potasio acttia como oxidante en
medio acido, lo hace siguiendo la semirreaccion:

1 mol 5 mol
MnO,” + 8 H" + 5e- — Mn?** + 4H,0
x mol 1 mol

x = 1 mol de MnO,™ - 1 mol/5 mol e~ = 1 mol de MnO, /5

Entonces, como aqui la quinta parte de un mol de KMnO, es la cantidad que se
combina con 1 mol de electrones, su equivalente en funcién de su masa molar, M, sera:
eq = M/5.

M

Y en general: eq= n,

donde:
M = masa molar (g/mol).

n, = namero de moles de electrones transferidos por cada mol de oxidante o de
reductor.

eq = equivalente (g/eq).
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Ejemplos:
MnO,” + 2H,0 + 3e- — MnO, + 40H ; eq= M/3
Cr,0,* +14H* +6e- —» 2Cr**" + 7H,0; eq=M/6
I > %L +1le; eq=M
Podemos obtener el nimero de equivalentes de una sustancia dividiendo la masa
de la sustancia entre el equivalente de la misma.

_ masa de la sustancia (g)
eq (g/eq)

El concepto de equivalente es atin usado tanto en las valoraciones acido-base
como en las de oxidacién-reduccién o volumetrias redox.

n°eq

A.13*.- Considera la reaccion:
HNO, + Cu — Cu (NO,), + NO (g) + H,0

a) Ajusta la reaccion por el método del ion-electron.

b) Calcula las masas equivalentes de HNO, y Cu**.

c¢) ¢{Qué volumen de NO (medido a 1 atmoésfera y 273 K) se desprendera si se
oxidan 2,50 g de cobre metalico?

\ 2 \ PILAS ELECTROQUIMICAS

Hemos visto que en las reacciones redox hay una transferencia de electrones des-
de el reductor al oxidante. {Se podria conseguir que estos electrones, en lugar de pasar
directamente del reductor al oxidante, lo hiciesen a través de un circuito externo?; es
decir, ése lograria producir una corriente eléctrica?

Vamos a ver un ejemplo sencillo. Cuando una ldmina de cinc se sumerge en una
disolucién acuosa de CuSO,, puede observarse a simple vista que la disolucién va per-
diendo su color azul intenso, propio de los iones Cu?*(aq), al mismo tiempo que en la
lamina se va depositando cobre metalico. Al cabo de cierto tiempo, puede también obser-
varse que parte de la chapa de cinc se ha consumido. Ha tenido lugar espontaneamente
la siguiente reaccion redox:

Zn (s) + Cu?t(aq) — Zn?*(aqg) + Cu (s)
Oxidacion: 7Zn (s) — Zn?*(aq) + 2 e
Reduccion: Cu?* (aq) + 2e — Cu (s)
Cada ion Zn?" que sale de la ldmina deja en ella sus dos electrones, que pasan
instantdneamente a uno de los iones Cu?* de la disolucion, que de esta forma se trans-

forma en Cu metélico y queda recubriendo la lamina. Los iones SO,*" no sufren ningtin
cambio; es decir, son iones espectadores.

Es importante destacar que los electrones puestos en juego en el proceso de oxida-
cién-reducciéon no abandonan la lamina de cinc.

Podriamos construir una pila si consiguiéramos forzar a los electrones a pasar por
un circuito eléctrico externo. Esto se consigue separando fisicamente los dos procesos
de lareaccion, es decir haciendo que el proceso de oxidacién y el proceso de reduccién
tengan lugar en compartimentos diferentes.
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Fig. Pila Daniell. a) Con tabique poroso, b) Con puente salino.

Asi se obliga a que los electrones que se liberan en el proceso de oxidacion, antes
de que se capten en el proceso de reduccién, pasen a través de un hilo conductor u otro
circuito eléctrico, por el que circulara entonces una corriente eléctrica. La pila asi cons-
tituida es la llamada pila Daniell, en honor de su inventor.

La separacion de los dos procesos puede efectuarse mediante un tabique poroso
o bien realizandolos en dos recipientes distintos, unidos por un puente salino, que es
un tubo de vidrio que contiene una disolucién concentrada de un electrélito inerte
respecto al proceso redox (KCI, NH,NO,, etc.). Por ambos métodos, se impide que se
mezclen las disoluciones de los dos electrodos, pero se permite la conduccién por los
iones, para que el circuito eléctrico no se interrumpa.

Es importante destacar, por tanto, que en cualquier pila circulan electrones por el
circuito metalico externo, desde el polo negativo hacia el positivo, mientras que circu-
lan iones por el circuito liquido interno (unién liquida), que tiene que estar cerrado (por
un puente salino o por un tabique poroso) para que la pila pueda funcionar.

Por otra parte, al funcionar la pila, la lamina de Zn pierde peso, puesto que de ella
salen los iones Zn?*, mientras que lo gana la de Cu, al depositarse en ella los iones Cu?*.
Al mismo tiempo, la disolucién del electrodo negativo se va saturando de iones Zn?" y
la del positivo se hace cada vez mds diluida en iones Cu?*. De esta forma, al cabo de un
cierto tiempo, la pila se agota.

Notacion de una pila

Para simbolizar una pila se escribe primero el electrodo negativo o &nodo con las
formas reducida y oxidada y a la derecha el catodo de la misma forma y también los
electrodos inertes si los hubiera. Se utiliza una barra vertical para separar sustancias en
distinta fase, una coma si estdn en la misma fase y dos barras verticales si existe puente
salino o tabique poroso. Entreparéntesis se escriben concentraciones, presiones, para
los gases o estado de agregacion si son necesarios.

La pila Daniell se representa mediante la notacién:
Zn | Zn** (aq) || Cu** (aq) | Cu

208



Electrodos de gases

En la pila Daniell hemos usado electrodos metalicos en contacto con
disoluciones de sus iones respectivos. Pero también pueden construirse Te
pilas usando electrodos de gases (cloro, fltor, oxigeno, hidrégeno, etc.).
Sea, por ejemplo, la pila formada por un electrodo de niquel y otro de
cloro. El de Ni, por ser un metal, es un electrodo ordinario, mientras que el
de cloro es un electrodo gaseoso.

Ni

© Anodo Catodo @

|

Pt KL

<« Cl,

El electrodo de niquel es el polo negativo, y el de cloro, el positivo.

Aqui no se necesita separacion de las disoluciones, puesto que los iones

o
Cl~ no pueden tomar electrones del electrodo de Ni. Esta pila viene, pues, @ @ Oo

representada por:
Ni | Ni**, ClI" | Cl, | Pt

Los electrodos de platino son inertes al prodeso redox.

\ 2.1 Potenciales de electrodo |

La fuerza electromotriz (fem) o potencial de una pila, E, depende de las sustancias
que intervienen en las reacciones de electrodo y de sus concentraciones. Cuando éstas
son iguales a la unidad, se encuentra a 25 °C y si son gases a la presién de 1 atm, se
define la fem o potencial estandar, E°. Asi, por ejemplo, en la pila Daniell, si las disolu-
ciones Zn?* y de Cu?* son 1 M, la fem vale 1,10 V; esto es: E° = 1,10 V.

La reaccién global de una pila se puede desglosar en dos procesos parciales o
reacciones de electrodo, también su fuerza electromotriz puede descomponerse en dos
potenciales parciales llamados potenciales de electrodo, cuya suma algebraica nos da el
potencial total de la pila.

Para medir el potencial de un electrodo aislado hay que combinarlo con otro, que
se toma como referencia, formando una pila. Por consiguiente, no puede medirse el
potencial absoluto de un electrodo, sino solo su potencial relativo respecto a otro que se
tome como referencia.

La escala de potenciales relativos se basa en tomar como electrodo de referencia el
llamado electrodo estandar de hidrégeno, al que se le asigna el potencial arbitrario de
cero voltios.

Este es un electrodo de gas, que consiste en una ldmina de platino en contacto con
hidrégeno gaseoso a 1 atmésfera y 25 °C, y sumergida en una disolucién 1 M de iones
H*:

Pt | H, (1 atm) | H* (1 M)

Segtn que actiie como polo negativo o positivo en una pila, la reaccién que tiene
lugar en el electrodo de hidrégeno es:

Polo negativo: H, - 2H" +2e

Polo positivo: 2H* +2e — H,

El potencial de electrodo de cualquier electrodo aislado se puede medir constru-
yendo una pila en la que uno de los electrodos sea éste y midiendo el potencial de la
pila. Asi se obtiene una tabla de potenciales relativos llamada serie electroquimica que
proporciona una ordenacién de las sustancias segiin sus potenciales estandar de reduc-
ciéon. Cuanto mayor sea el potencial de reduccion, més tendencia tendra el electrodo a
reducirse, es decir, mayor serd su poder oxidante. Segin se aprecia, el maximo corres-
ponde al fltior (mejor oxidante), y el minimo al litio (mejor reductor).

Siempre que en una reaccion
redox sélo intervenga una pare-
ja de iones con carga de signo
opuesto, no es necesario sepa-
rar las disoluciones; de ahi que
en la pila de niquel y cloro, repre-
sentada en la figura, no aparez-
ca tabique de separacion

La fem también depende de la
temperatura, por lo que E° se
refiere a 25 °C. Asimismo, en los
electrodos de gases, también
depende de la presion del gas,
para la que se toma el valor de
1 atmosfera.

f]_ - Gas H,

[ a1 atm

0 © Electrodo

A  de Pt
o |
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Semirreaccion de reduccién E° (V)
Lit + e =2 Li -3,05
Kt + e 2 K -2,93
Ca’* + 2e” = Ca -2,87
Na*® + e~ = Na -2,71
Mg?* + 2e = Mg -2,37
APt + 3e = Al -1,66
2H,0 + 2e = H, + 20H" -0,83
Zn’t + 2e = Zn -0,76
Cr3t + 3e = Cr -0,74
Fe?t + 2e = Fe -0,44
Ni?* + 2e” = Ni -0,25
Sn?t + 2e = Sn -0,14
Pb?* + 2e = Pb -0,13

2H* + 2e 2 H, 0

I

D Ct0,> + 4H,0 + 3¢ = Cr(OH), + 5 OH- +0,13
A Cu?t + e = Cu* +0,15
1,}1 SO, + 4H* + 2e" = SO, + 2H,0 +0,20
E Cu?t + 2e = Cu +0,34
s O, + 2H,0 + 4e" = 4 OH" +0,40
I, + 2e = 2@ +0,54
MnO,~ + 2H,0 + 3e = MnO, + 4 OH" +0,59
O, + 2H* + 2e¢” = H,0, +0,68
Fe!™ + e = Fe?t +0,77
Agt + e = Agls) +0,80
NO,” + 2H* + e = NO, + H,0 +0,80
NO,” + 4H* + 3¢ = NO + 2H,0 +0,96
Br, + 2e = 2Br- +1,09
210, + 12H* + 10e = I, + 6 H,0 +1,20
O, + 4H" + 4e = 2H,0 +1,23
Cr,0,> + 14H* + 6e" = 2Cr** + 7H,0 +1,33
Cl, + 2e- = 2CI +1,36
Clo,- + 6H* + 6e- = CI- + 3H,0 +1,45
Audt + 3e = Au +1,50
MnO,” + 8H* + 5e = Mn** + 4H,0 +1,51
H,0, + 2H* + 2e = 2H,0 +1,78
F, + 2¢ =2 2F +2,87

Tabla 1. Potenciales estandar de reduccion

Con los datos de la tabla 1 puede calcularse la fem de una pila formada por

cualquier pareja de estos electrodos y predecir la polaridad de los mismos.
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Supongamos, por ejemplo, una pila formada por los electrodos estandar de cinc
y plata. Segiin la tabla, sus potenciales son:

7Zn*t +2e — Zn;

Agt + e > Ag;

E°= -0,76 V
E°=+0,80V

Como el potencial de reduccion del electrodo de plata es el mayor, éste sera el que
sereduzca y obligara al electrodo de cinc a oxidarse.

7/n — 7Zn?*t +2e; E°=+0,76 V
Agt + e > Ag; E°= +0,80V
Zn + 2 Agt — Zn?*t + 2Ag; E°=+156V

Puesto que de la barra de Zn salen iones Zn?* que dejan a sus dos electrones en
ella, sera el polo negativo.

Polo negativo:
Polo positivo:

Reaccion global:

Como a la barra de Ag van los iones Ag*, que toman un electrén, quitdndole
cargas negativas, ella sera el polo positivo.

La fem de la pila serd la suma de ambos potenciales, y la reaccion global de la pila,
la suma de las correspondientes reacciones.

Potencial de una reaccion y espontaneidad

En el ejemplo anterior, el potencial positivo de la reaccion global nos indica su
espontaneidad. Si se construye una pila con esa reaccion, su fem E°>0, nos confirma
que, en efecto, la reaccion tiene una tendencia espontanea a ocurrir, impulsando a los
electrones a través del circuito eléctrico. Esto nos sugiere que debe existir una relaciéon
entre la fem de una pila y la variacién de energia libre, AG, de la reaccion.

Como ya vimos, en las reacciones espontaneas es AG < 0 (negativo), y cuanto
mayor sea la tendencia de la reaccién a ocurrir, mayores seran el valor absoluto de AG y
el valor de E (positivo). La relacion precisa entre ambas magnitudes es:

AG°=-nFF°
en donde n es el namero de electrones que figura en la ecuacién redox y F es la llamada
constante de Faraday, cuyo valor es 96 500 C/mol.

A.14*.- Se construye una pila en condiciones estandares, con un electrodo de
cobre y un electrodo de aluminio.

a) Indica razonadamente cual es su catodo y cudl es su anodo.

b) Calcula la fem de la pila.

Datos: Cu?t /Cu = 0,34 V; AI3*/Al= -1,65 V.

A.15*.- Dados los potenciales normales de reduccién E° (Pb?*/Pb) = -0,13 Vy
E° (Zn?*/Zn) = -0,76 V:

a)Escribe las semirreacciones y la reacciéon ajustada de la pila que se pueda
formar.

b) Calcula la fuerza electromotriz de la misma.

c¢) Indica qué electrodo acttia como dnodo y cual como catodo.

A.16*.- Sabiendo que:
Zn (s) | Zn** (1 M) || HF (1 M) | H, (1 atm) | Pt
Zn (s) | Zn?* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)
Calcula los siguientes potenciales estandar de reduccion:
a) E° (Zn?*/Zn).
b) E° (Cu?*/Cu).

E°=0,76 V
E°=1,10V

Conviene advertir de que la re-
accioén del electrodo de plata se
ha multiplicado por 2 (para ajus-
tar los electrones), pero se con-
serva el mismo valor de E°. Al
multiplicar una reaccion redox
por un numero n, aumenta n
veces la corriente eléctrica (nu-
mero de eléctro-nes), pero no se
modifica su potencial.

Para calcular la fem de una pila,
basta con escribir las reaccio-
nes de electrodo y sus respecti-
vos potenciales con el signo
adecuado. El polo negativo (oxi-
dacién) sera el electrodo de
menor potencial, esto es, el mas
negativo (o menos positivo);
mientras que el polo positivo (re-
duccion) sera el de mayor poten-
cial (mas positivo). La fem de la
pila sera la suma algebraica de
ambos potenciales.
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A.17*.- Disponemos de una lamina de cobre, una de hierro y dos disoluciones
acuosas: una de sulfato de hierro (II) 1 M y la otra de sulfato de cobre (II) 1 M.

a) Explica como podria construirse una pila en el laboratorio con estas sustan-
cias.

b) Indica el catodo y el anodo de la pila, sus polaridades y las reacciones que
tienen lugar en cada electrodo.

c¢) Calcula la fuerza electromotriz estandar a 25 °C de esta pila.

d) Escribe la notacién de la pila formada a partir de las sustancias mencionadas.

Datos: a 25 °C: E° (Cu?*/Cu) = 0,34 V; E° (Fe?*/Fe) = —-0,44 V.

. 2.2 Prediccion de reacciones redox |

Hemos visto que los potenciales estdndar de electrodo miden la tendencia relativa
arealizarse de un proceso redox. Estos potenciales serviran para predecir el sentido de
una reaccion redox. Para ello, basta con desglosar la reaccion global en dos semirreacciones.
La que tenga el potencial de reducciéon mayor serd la de reducciéon y la otra la de
oxidaccion, marcando de esta forma el sentido de la reaccion global.

Vamos a ver algunos ejemplos sencillos. (Supondremos siempre que las concen-
traciones de todos los iones es 1 M, para poder utilizar los valores de los potenciales
estandar. En caso contrario, hay que utilizar la llamada ecuacién de Nernst:

E = E° - (RT/nF) InQ,

en donde n es el nimero de electrones que intervienen en la reaccién y Q es el cociente
de concentraciones).

a) ¢Atacan los acidos a los metales?, por ejemplo: ireaccionara el cinc metélico
con los iones hidrégeno?

Tendremos las dos semirreacciones:
Zn’t +2e — Zn; E°=-0,76 V
2H"+2e — H,; E, =0,00V
Si las suponemos en contacto en un sistema quimico, como el mayor potencial de

reduccion corresponde al electrodo de hidrégeno, tendré lugar este proceso de reduc-
cion, y el cinc se vera obligado a efectuar el proceso contrario; es decir, se oxidara. O sea:

2H* + Zn — Zn** +H,; E°=+0,76V

El potencial positivo de la reaccién global significa que es esponténea en el senti-
do en que esta escrita: AG < 0.

La reaccion anterior es, en esencia, la de desplazamiento del hidrégeno de los
acidos por el cinc metélico. Por ejemplo:

2 HCl + Zn — ZnCl, + H,

Los metales que no son atacados por los acidos son aquellos que tienen un poten-
cial mayor que el del hidrégeno.

Ejemplo: éreaccionara el cobre metalico con los iones hidrégeno?
Ahora tendremos las dos semirreacciones:
Cu’t+2e — Cu; E°= 40,34V
2H*+2e — H,; E,°=0,00V
Como el electrodo de cobre posee mayor potencial de reduccién que el hidrégeno,
se reducira, y obligara al de hidrégeno a oxidarse:
H, + Cu** - Cu+2H"; ES°=+034V

Por esta razon, el cobre, al igual que todos los metales de potencial estandar de
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reduccion positivo (metales nobles, Ag, Au, Pt, etc.), no puede desplazar el hidrogeno
de los 4cidos. Es decir:

HCI + Cu — no reacciona

De estos dos ejemplos de reacciones redox de desplazamiento puede deducirse
facilmente que un metal (o el hidrégeno) desplaza los iones positivos de los otros
elementos situados por debajo en la serie electroquimica de la tabla 1.

b) {Podra oxidarse un yoduro a I, mediante el dicromato potasico?

Como el mayor potencial de reduccién es el del Cr,0,*, este se reducira,
obligando al I" a oxidarse (tabla 1). Los procesos parciales y la reaccién global que
ocurren, con sus respectivos potenciales, son:

Reduccién: Cr,0,* + 14 H* + 6 e — 2Cr** + 7H,0;  E° = +1,33V
Oxidacion: 61" —» 3L, +6e ; E°, =-0,54V
Global: Cr,0,* +14H*+6I" — 2Cr** +3L,+7H,0; E°=+0,79V

El potencial positivo de la reaccién global nos indica que ocurrira en el sentido
en que esta escrita. Cuando este potencial es igual o mayor de 0,5 V, la reaccion esté
completamente desplazada hacia la derecha, esto es, hacia la formacion de los productos.

EJEMPLO 5*

Los potenciales estandar de reduccion de los siguientes pares redox, cloro/ion cloruro, bromo/ion bromuro y yodo/ion
yoduro, valen 1,36; 1,06 y 0,53 voltios, respectivamente. Justifica si seran espontaneas o no las siguientes reacciones:

a) Cloro + yoduro de potasio — cloruro de potasio + yodo
b) Bromo + cloruro de potasio — bromuro de potasio + cloro

a) La reaccién molecular dada es: Cl, + 2KI — 2KCl + 1,

Las semirreacciones son:

Semirreaccion de oxidacion: 2T > I,+2e; E°=-0,53V
Semirreaccion de reduccion: Cl,+2e — 2Cl; ES°=+136V
Reaccién iénica global: Cl,+2I -2ClI" + I; E° = 40,83V

Al resultar el potencial de la reaccién iénica global pesitivo, la reaccion es espontanea.

b) La reaccién molecular es: Br, + 2KCl — 2 KBr + Cl,

Las semirreacciones son:

Semirreaccion de oxidacion: 2CF - Cl, +2¢e7; E°=-136V
Semirreaccion de reduccion: Br, + 2e — 2Br; E,°=+ 1,06V
Reaccion iénica global: Br,+2Cl" - 2Br +Cl,; E°=-0,30V

Ahora, el potencial de la reaccion iénica global es negativo y, por ello, la reaccién no es espontanea. La reaccion

espontanea sera la inversa.

A.18.- De los siguientes metales: Ca, Ag, Au, Mg y Sn, écuéles reaccionardn
espontdneamente con los iones Cu?*?

A.19*.- Sabiendo que los potenciales estandar de reduccién del Ni?*/Ni y del
Cr®*/Cr son, respectivamente, — 0,25 Vy — 0,74 V:

a) {Cuadl sera la fem estandar de una pila formada por ambos electrodos?

b) {Qué reaccion se verifica en el polo negativo de dicha pila? {Por qué? {Cual es
la especie oxidante en este sistema? /Se produce la circulacion de los electrones desde
el Ni hacia el Cr? {Por qué?
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A.20*.- Teniendo en cuenta que las reacciones:
3Cu®t +2Al - 2 AI** + 3 Cu
2 Audt + 3Cu — 3Cu?t + 2 Au
estdan completamente desplazadas hacia la derecha, ordenar los metales Cu, Al y Au
segin su poder reductor, y los iones Cu?*, AI** y Au®* segiin su poder oxidante.

A.21*.- A partir de los valores de potenciales normales de reduccién siguientes:
E° (CL/CI)) = +1,36 V; E° (I/I') = 0,54 V; E° (Fe**/Fe**) = +0,77 V, justifica:

a) Si el cloro puede reaccionar con iones Fe?" y transformarlos en Fe®*.

b) Si el yodo puede reaccionar con iones Fe?*t y transformarlos en Fe3™.

\ 3 \ ELECTROLISIS

En las pilas la energia quimica de una reaccion redox espontédnea puede dar lugar
a una corriente eléctrica. Se puede, también, realizar el proceso inverso: producir una
reacciéon redox no espontdnea suministrando energia mediante una corriente eléctrica.

Sabemos que en los metales la corriente eléctrica consiste en un movimiento de
electrones por el metal, mientras que en los electrélitos (disueltos o fundidos) la corrien-
te eléctrica consiste un movimiento de iones positivos y negativos, y ademas siempre va
unida a algiin cambio quimico, que tiene lugar en los electrodos. El proceso recibe el
nombre de electrdlisis.

Electrolisis de una sal fundida

La electrolisis mas sencilla de interpretar es la de una sal simple fundida. Por
ejemplo, consideremos NaCl fundido en un recipiente provisto de dos electrodos,
que se llama célula o cuba electrolitica.

Procesos que ocurren en los electrodos: al hacer pasar la corriente eléctrica, se
observa un desprendimiento de burbujas de cloro gaseoso en el anodo (electrodo
positive), mientras que en el catodo (electrodo negative) se deposita sodio metalico,
que flota en el fundido de NaCl.

La corriente eléctrica ha producido las siguientes reacciones redox, (suponiendo,
para simplificar, que las concentraciones son 1M):

(+) Anodo (oxidacién): 2 Cl- — CIZT +2e; E°. =-1,36V
2Nat +2e — 2Na; E°,=-2,71V
2Na* +2Cl">2Na + CLT; E°=-4,07V

Lareaccién global es que los iones del NaCl fundido se han transformado en las
sustancias simples sodio y cloro. (Asi, se obtiene industrialmente cloro y sodio. Otros
metales, Mg, Ca, Al, etc., también se obtienen por electrdlisis de sales fundidas).

1

(-) Catodo (reduccion):

Reaccion global:

Esta reaccién no es espontanea, (AG > 0) como indica su potencial negativo.
Justamente es la inversa la que ocurre de forma esponténea.

Para producir la electrélisis del NaCl fundido, es necesario aplicar en los electro-
dos una diferencia de potencial mayor que 4,07 V. Asi, la energia eléctrica superara a la
energia quimica, y puede forzar a que se produzca la reaccién en el sentido no espontaneo.

La electrolisis es la producciéon de una reaccién redox no esponta-
nea mediante el paso de una corriente eléctrica a través de un electrolito.
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Los términos anodo y catodo no
se refieren a la polaridad positiva 'y
negativa, sino al proceso redox
que ocurre en ellos:

1) anodo — oxidacion
2) catodo — reduccion

Para recordar esto, obsérvese
que en 1) las dos palabras em-
piezan con vocal y en 2), por con-
sonante. Conviene fijarse enton-
ces en que, mientras que en la
electrolisis el anodo es el elec-
trodo positivo y el catodo el ne-
gativo, en una pila, el anodo es
el electrodo negativo y el catodo
el positivo, lo cual se debe a que
se trata de procesos inversos.



Electrdlisis del agua

Como el agua no es conductora porque las concentraciones de iones H,0* y
OH™ son muy pequefias, hay que afiadirle un electrélito (como el H,SO,) para hacer-
la conductora. En una disolucién 0,1 M de H,SO, hay ya suficiente cantidad de
iones para conducir la electricidad.

Procesos que ocurren en los electrodos:
(+) Anodo (oxidacién):

Los iones SO,* no se oxidan porque su potencial de reduccién es muy alto:

280,” — 8,0, + 2e7; E°=-2,01V
La que se oxida es el agua:
2H,0 - 0, + 4H* + 4e; 0=-123V

(-) Catodo (reduccion):

En el cdtodo puede reducirse el ion H* o el H,O.
2H" +2e — H,; E°C=0V
2H,0+2e¢ — H,+20H; E°=-0,83V

Como vemos el H* se reduce con mas facilidad.

Electrolisis del agua

Lareaccion global, obtenida al duplicar los coeficientes de la reaccién del catodo
y sumando el resultado a la reaccion en el anodo es:

2H,0() - 2H,(g) +0,(g); 0= _ 1,23V

A.22.- En la electrolisis de una disolucién acuosa 0,1 M de H,SO,,:
a) Se obtiene hidrégeno en el catodo y azufre en el 4nodo.

b) Se desprende oxigeno en el anodo.

c) En el catodo se descargan los iones SO ,*".

d) En el catodo se desprende hidrégeno.

e) La cantidad de H,SO, disuelto permanece constante.

\ 3.1 Aspectos cuantitativos de la electrilisis |

Faraday descubri6 (1834) que existe una relacion entre la cantidad de electrici-
dad que pasa por una cuba electrolitica y la cantidad de productoes liberados en los
electrodos. Las leyes que entonces enuncié podemos deducirlas facilmente de las |I|I|'
ecuaciones que hemos estado utilizando. Lk

e

En la electrélisis del NaCl fundido, las reacciones que tienen lugar en cada elec- ®Anodo  Catodo @

trodo son:
(+) Anodo (oxidacién): 2CIr »2e +Cl, CL,
(-) Catodo (reduccién): 2Nat +2e — 2Na T.,o s N
Es evidente, entonces, que para producir 1 mol de Na (23 g) se necesita 1 mol, de 5 :“’_ @
electrones. Esta cantidad de electricidad recibe el nombre especial de faraday, F. guEgz @
1 Faraday es la cantidad de electricidad de 1 mol de electrones. ad

Su valor es:
F=N,-q, = (6,02 102 electrones/mol) x (1,6 - 107" C/electrén) = 96500 C/mol

Del mismo modo, para producir 1 mol de Cl, (71 g) se precisan 2 moles de electro-
nes (2 F), es decir, 2 x 96500 culombios.

Electrodlisis de NaCl fundido
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La electrolisis esta provocada por la corriente eléctrica, para saber la cantidad de
electricidad utilizada, g (en culombios), basta con recordar que estéd en funcién de la
intensidad de la corriente, I (en amperios), y del tiempo que circula, At (en segundos).
Esto es:

I =q/At; ydespejando: q =1At

EJEMPLO 6*
El principal método de obtencion del aluminio comercial es la electrolisis de las sales de Al** fundidas.
a) ¢, Qué cantidad de electricidad debe pasar a través del fundido para depositar 1 kg de aluminio?

b) Si una célula electrolitica industrial de aluminio opera con una intensidad de corriente de 40000 A, ¢, cuanto tiempo
sera necesario para producir 1 kg de aluminio?

Datos: F=96500 C.

a) Cuando pasa la corriente eléctrica por la sal de AI** fundida, se produce la siguiente semirreaccion en el catodo:
Semirreaccion de reduccion, en el catodo, polo (-): AT + 3¢ — Al

Luego, para depositar 1 mol de aluminio se necesitan 3 moles de e, esto es: 3 - 96500 C. Debemos calcular la
cantidad de sustancia que corresponde a 1 kg (1000 g) de aluminio y hacer la correspondiente relacién estequiomeétrica:
1000 3:96500 C C
n=——=37,04 mol; = q ;
27 1mol Al 37,04 mol Al

b) De la definicién de intensidad de corriente: I = q /At , obtemos el tiempo necesario:
At=q/I=10723080/40000 = 268 s

q=10723080 C

EJEMPLO 7*

Para platear una pulsera, colocada como catodo, se hace pasar durante 2 horas una corriente de 0,5 Aa través de un
litro de disolucién de nitrato de plata, inicialmente 0,1 M. Calcula:

a) La masa de plata metalica depositada en la pulsera.

b) La concentracion de ion plata que queda finalmente en la disolucion.

Datos: Masa atémica: Ag = 107,8 ; F= 96500 C.

a) En una disolucién acuosa el nitrato de plata, AgNO,, se disocia completamente en iones Ag* y NO," y se deposita
plata metalica en la pulsera que hace de catodo, segtin la semirreaccién:

Semirreaccion de reduccién, en el catodo, polo (-): Agt + e — Ag

Para depositar 1 mol de Ag, esto es 107,8 g, se requiere 1 mol de electrones, es decir, 96500 C. La cantidad de
electricidad que ha circulado en 2 horas = 7200 s es:

g=1-At=0,5-7200 = 3600 C
La masa de plata metalica depositada en la pulsera sera:
96500 C _ 3600 C
1mol Ag n mol Ag’

de donde : n = 0,037 mol de Ag

m
M 5
b) La cantidad de sustancia inicial en iones Ag* en el litro de disolucién 0,1 M era:
c=n/V; n=c¢V=0,1-1= 0,1 mol de iones Ag*

Como: n= m=n-M= 0,037 - 107,8 = 4,02 g de Ag

Como se han depositado 0,037 mol de iones Ag*, quedaran en la disolucién:
n=0,1-0,037 = 0,063 mol de iones Ag™"
Y la concentracion final serd&: ¢=n/V =0,063/1 = 0,063 M
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A.23*.- Por una cuba electrolitica que contiene cloruro de cobre (II) fundido,
circula una corriente eléctrica de 3 A durante 45 minutos. Calcula:

a) La masa de cobre que se deposita.

b) El volumen de cloro que se desprende, medido en condiciones normales.

A.24*.- Para cada una de las siguientes electrolisis, calcula:

a) La masa de cinc metélico depositada en el catodo al pasar por una disolucién
acuosa de Zn?" una corriente de 1,87 A durante 42,5 min.

b) El tiempo necesario para que se depositen 0,58 g de plata tras pasar por una
disolucién acuosa de nitrato de plata una corriente de 1,84 A.

A.25%.- Dos cubas electroliticas, conectadas en serie, contienen una disolucién
acuosa de nitratro de plata, la primera, y una disolucién de 4cido sulftrico, la segun-
da. Al pasar cierta cantidad de electricidad por las dos cubas se han obtenido, en la Michael Faraday
primera, 0,090 g de plata. Calcula:

a) La carga eléctrica que pasa por las cubas.

b) El volumen de H,, medido en condiciones normales, que se obtiene en la
segunda cuba.

A.26*.- Cuando se realiza la electrolisis en una disolucion de una sal soluble de
un metal divalente, pasando una corriente de 3,00 A durante cinco horas, se deposi-
tan 18,29 g de metal.

a) Calcula la masa atémica del metal.

b) Indica el nombre del electrodo donde se deposita el metal, escribe la reaccion
que tiene lugar en €l y razona si se trata de una oxidacién o de una reduccién.

A.27*.- Una corriente de 6 amperios pasa a través de una disolucién acuosa de
acido sulfarico durante 2 horas.

Calcule:

a) La masa de oxigeno liberado.

b) El volumen de hidr6geno que se obtendra, medido a 27°C y 740 mm de Hg.

ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1*.Indica, razonadamente, si cada una de las siguientes transformaciones es una reaccién redox, identificando, en
su caso, el agente oxidante y el reductor.

a) Al + 6 HCl — 2 AICl, + 3 H,

b) H,0 + SO, — H,SO,

c) 2 NaBr + Cl, — 2 NaCl + Br,

2*. a) Indica los niimeros de oxidacion del nitrégeno en las siguientes moléculas: N,; NO; N,O; N,O,.
b) Escribe la semireaccion de reduccién del HNO, a NO.

3*. La siguiente reacciéon redox tiene lugar en medio acido:
MnO,” + Ag + H* — Mn?** + Ag* + H,0
a) Ajusta esta reaccion por el método del ion-electron.
b) Calcula la masa de plata metélica que podria ser oxidada por 50 mL de una disolucién acuosa de MnO,” 0,2 M.
b)m =5,39¢g
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4*, El 4cido nitrico reacciona con el sulfuro de hidrégeno dando azufre elemental, monoéxido de nitrégeno y agua.
a) Escribe y ajusta por el método del ion-electrén la ecuacion correspondiente.
b) Determina el volumen de sulfuro de hidrégeno, medido a 60 °C y 1 atm, necesario para que reaccione con 500 mL
de acido nitrico 0,2 M.
b)V=41L

5*. Dada la siguiente reaccién redox en medio acuoso:
HCI + K,Cr,0, — CrCl, + KCI + Cl, + H,0
a) Ajusta la ecuacion por el método del ion-electrén.
b) Calcula la molaridad de la disolucién de HCI si cuando reaccionan 25 mL de la misma con exceso de K,Cr,0O,
producen 0,3 L de Cl, medidos en condiciones normales.
b) 2,4 M

6*. El nitrato de potasio, KNO,, reacciona con el monéxido de manganeso, MnO, en medio basico de hidréxido de
potasio, KOH, para dar manganato de potasio, K,MnO,, nitrito de potasio, KNO,, y agua.
a) Ajusta la ecuacién por el método del i6n electréon.
b) Calcula la cantidad de nitrato de potasio necesaria para obtener 170 g de nitrito de potasio si la reaccion tiene un
rendimiento del 80 %.
b) 2,5 mol de KNO,

7*.El di6xido de manganeso reacciona en medio de hidroxido de potasio con clorato de potasio para dar permanganato
de potasio, cloruro de potasio y agua.
a) Ajusta la ecuacién molecular por el método del ion-electron.
b) Calcula la riqueza en di6xido de manganeso de una muestra si 1 g de la misma reacciona exactamente con 0,35 g
de clorato de potasio.
b) 49,8 %

8*. En una valoracién, 31,25 mL de una disolucién 0,1 M de Na,C,O, (oxalato de sodio) en medio acido consumen
17,38 mL de una disolucién de KMnO, de concentracién desconocida. Sabiendo que el oxalato pasa diéxido de carbono
y el permanganato a Mn?*:

a) Ajusta la ecuacion iénica por el método del ion-electrén.

b) Calcula la concentracién de la disoluciéon de permanganato de potasio.

b) 0,072 M

9. El peréxido de hidrégeno o agua oxigenada, H,O,, puede actuar como oxidante (se produce agua) o como reductor
(se produce oxigeno molecular). Escribe las ecuaciones moleculares ajustadas de las siguientes reacciones:

a) Oxidacién del sulfuro de sodio a sulfato, por H,0,,.

b) Reduccién del KMnO, a iones Mn?* por la accién del H,O, en medio sulftirico.

c) Calcula el equivalente del H,O, en las dos reacciones.

10*. Una pila electroquimica se representa por: Mg | Mg?* (1 M) || Sn?* (1 M) | Sn.

a) Dibuja un esquema de la misma indicando el electrodo que hace de dnodo y el que hace de catodo.
b) Escribe las semirreacciones que tienen lugar en cada semipila.

c¢) Indica el sentido del movimiento de los electrones por el circuito exterior.

11*. La notacién de una pila electroquimica es: Zn | Zn?* (1 M) || Au®* (1 M) | Au.
a) Calcula el potencial estdndar de la pila.

b) Escribe y ajusta la ecuacién quimica para la reaccion que ocurre en la pila.

c¢) Indica la polaridad de los electrodos.

12*. El potencial de reduccion estdndar del Mg?*/Mg es —2,34 V. Razona cual serd el electrodo que acttia como dnodo
y cuél como catodo cuando se contruye una pila con el electrodo de magnesio y un electrodo normal de hidrégeno.
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13*.- Se electroliza una disolucién acuosa de cloruro de niquel (II) pasando una corriente de 0,1 A durante 20 horas.
Calcula:
a) La masa de niquel depositada en el catodo.
b) El volumen de cloro, medido en condiciones normales, que se desprende en el &nodo.
ajm=2,17g;b) V=0,83 L

14*. Al realizar la electrdlisis de cloruro de cinc fundido, haciendo pasar durante cierto tiempo una corriente de 3 A
a través de una celda electrolitica, se depositan 24,5 g de cinc metalico en el catodo. Calcula:
a) El tiempo que ha durado la electrdlisis.
b) El volumen de cloro liberado en el anodo, medido en condiciones normales.
a) At = 23 803 s;b) V=28,3L

15*. Se hace pasar una corriente eléctrica de 1,5 A a través de 250 mL de una disolucién acuosa 0,1 M de iones
Cu?*. {Cuénto tiempo tiene que transcurrir para que todo el cobre de la disolucién se deposite como cobre metalico?
b) ¢éQué intensidad de corriente eléctrica hay que hacer pasar a través de una disolucién acuosa de iones Au®* si se
quiere obtener 1 g de oro metalico en 30 minutos?
a) At = 3216,7 s;b) I = 0,82 A

16*. En la industria, la electrolisis del cloruro de sodio en fusién permite la obtencién de sodio metélico y cloro
gaseoso.

Se hace circular durante una hora una corriente eléctrica de 195 kA por una celda electrolitica industrial que
contiene cloruro de sodio fundido.

a) Escribe las reacciones que tienen lugar en el anodo y el cdtodo de la celda.

b) Calcula los moles de electrones que han circulado por la celda.

c¢) Calcula las masas de sodio y de cloro gaseoso que se obtendran en la electrolisis.

b) n = 7274,6 mol; ¢c) m, = 167316 g; mclZ =258248¢
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E QUIMICA DEL
CARBONO
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\ 1 \ LOS ENLACES DEL CARBONO

Hoy dia se conocen més de un millén de compuestos del carbono entre los natu-
rales y los obtenidos sintéticamente en los laboratorios. Para explicar cémo, con la parti-
cipacién del carbono, el hidrégeno, el oxigeno y el nitrégeno, fundamentalmente, se
pueden formar tal cantidad de moléculas distintas sera preciso analizar las caracteristi-
cas de los enlaces entre estos elementos.

El 4tomo de carbono, cuya configuracén electrénica es 1s? 2s? 2p? , dispone tnica-
mente de dos electrones desapareados en su capa de valencia, por lo que s6lo deberia
formar dos enlaces covalentes; sin embargo, mediante la promocién de un electrén 2s a
un orbital 2p vacio adquiere la capacidad de formar cuatro enlaces covalentes, lo cual
explica la tetravalencia del carbono en los compuestos organicos. Como se recordara, el
atomo de carbono puede hibridarse de tres maneras diferentes: sp?, sp? y sp. En el primer
caso, forma cuatro orbitales sp?; en el segundo, tres sp? y queda un p puro, y en el
tercero, dos sp, quedando dos p puros. La hibridacién sp? o sp es adoptada para formar
los dobles y triples enlaces, respectivamente.

Disposicion espacial de los
orbitales hibridos sp® en el
metano

:
Enlacesn P2

Disposicion espacial de los orbitales hibridos sp? en el eteno

En todo caso, como dispone de cuatro electrones de valencia que residen en cada
uno de los cuatro orbitales, se originan siempre cuatro enlaces distribuidos entre senci-
llos y multiples. Esta es la invariable tetravalencia del carbono presente en toda la Qui-
mica organica.

Disposicion espacial de los orbitales hibridos sp en el etino

H

e - .

/ H H
H

Metano Eteno

C —Ial

Etino

La caracteristica excepcional de los 4tomos de carbono es que pueden enlazarse
entre si formando cadenas largas, cadenas ramificadas o anillos. En principio la capaci-
dad de formar cadenas la presentan elementos que poseen dos o més electrones en su
capa de valencia; sin embargo, un requerimiento adicional es que los enlaces entre los
atomos sean razonablemente fuertes. Los enlaces C — C son mucho més fuertes (347 kJ/mol)
que los formados por otros elementos entre si, por ejemplo S — S (272 kJ/mol) o Si - Si
(226 kJ/mol), entre los que también se conocen cadenas. Por otra parte, el tamano relati-
vamente pequeno de los dtomos de carbono permite el acercamiento y la formacién de
enlaces miltiples, dobles y triples, con otros atomos de carbono (C = C, C=C) y
también con otros elementos como oxigeno, nitrégeno, etc., que son frecuentes en los
compuestos organicos.
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Todas estas posibilidades de enlace explican no sélo el elevado niimero de com-
puestos orgdnicos diferentes conocidos, sino también su gran variedad estructural.

1.1 Representacion de las moléculas organicas |

En quimica orgdnica no suelen emplearse las férmulas moleculares (p. ej., C,H,,),
puesto que es frecuente encontrar muchas sustancias que responden a una misma for-
mula (isémeros).

En su lugar, se utilizan las férmulas estructurales, ya sean desarrolladas o
semidesarrolladas, que indican la clase de dtomos y los tipos de enlace que intervienen
en la molécula. Asi, para el propano, C,H,, tendremos:

Formula molecular: C,H,
Foérmula semidesarrollada: CH,-CH,-CH,
H H H
| I |
Férmula desarrollada: H- (IJ — (Ij - (IJ -H
H H H

1.2 Grupos funcionales |

En los compuestos orgénicos, el carbono forma enlaces de tipo covalente, ya que
la diferencia de electronegatividad con los otros elementos no es muy grande. La
reactividad del compuesto puede proceder de algtin enlace de polaridad més o menos
acusada, o bien de que posea algtin enlace multiple.

Los compuestos organicos mas sencillos son los hidrocarburos, que estan cons-
tituidos por carbono e hidrégeno. Dentro de este grupo, los hidrocarburos saturados
son las sustancias orgdnicas mas inertes, pues sus enlaces son sencillos y de polaridad
nula (C - C) o muy baja (C - H).

El resto de los compuestos organicos esta constituido, fundamentalmente, por
una cadena hidrocarbonada y un grupo funcional del que depende la conducta quimica
del compuesto.

Grupo funcional es una agrupacion caracteristica de atomos, con
enlaces polares o miltiples, que introduce un punto reactivo en la molécu-
la, responsable del comportamiento quimico de ésta.

Por ejemplo, los alcoholes (R — OH) estan formados por una cadena hidrocarbonada
R-y el grupo funcional hidroxilo — OH, El grupo R - se caracteriza por su poca reactividad
quimica, pero el grupo — OH confiere al compuesto una serie de propiedades fisicas y
quimicas especificas. Generalmente todos los compuestos con el mismo grupo funcinal
presentan un comportamiento quimico similar.

Asi, tomando como ejemplo el butan-1-ol, CH,CH,CH,CH,OH, es conveniente
considerarlo compuesto de dos partes: de la cadena hidrocarbonada que es el grupo
butilo, CH,CH,CH,CH, -, que permanece inalterado en las reacciones, y del grupo
hidroxilo, -OH, que, al ser el grupo funcional, es él que reacciona.

De esta forma podemos agrupar los compuestos organicos en grupos de sustan-
cias que presentan idénticas propiedades quimicas que se llaman funciones y que reci-
ben nombres relacionados con su grupo funcional.

FUNCION Y GRUPO FUNCIONAL

Un conjunto de sustancias con
propiedades fisicas y quimicas
parecidas, ligadas a la presen-
cia de una agrupacion particular
de atomos en sus moléculas,
recibe el nombre de funcién, y el
grupo atémico correspondiente
recibe le nombre de grupo fun-
cional.
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Grupo Nombre Férmula Funcion Ejemplo Nombre

funcional grupo funcional general (clase de compuestos)

:c = Ci Alqueno R—-CH=CH-R’  Alquenos u olefinas CH,CH=CH, Propeno

-C=C- Alquino R-C=C-R’ Alquinos CH,C=CH Propino

-X Haluro R-X Derivados halogenados CH,CI Clorometano

- OH Hidroxilo R-OH Alcoholes CH,CH,OH Etanol

-0- Oxi R-O-R Eteres CH,CH,OCH, Etilmetiléter
0

- C\H Carbonilo R-CHO Aldehidos CH,CHO Etanal

:C =0 Carbonilo R-CO-R Cetonas CH,COCH, Propanona
40 ] .

-C_ ol Carboxilo R-COOH Acidos CH,CH,COOH Acido propanoico
~ , ,

- C\O Ester R-COO-R Esteres CH,CH,COOCH, Propanoato de metilo

_Ni Amino R—-NH, Aminas CH,NH, Metilamina
0
7

SN N— Amido R-CO-NH, Amidas CH,CONH, Etanamida

[
-C=N Nitrilo (Ciano) R-CN Nitrilos CH,CN Etanonitrilo
-NO, Nitro R-NO, Nitrocompuestos CH,CH,NO, Nitroetano

El concepto de grupo funcional va asociado al de serie homéloga, que es un
conjunto de compuestos organicos que contienen un mismo grupo funcional y difieren
sélo en la longitud de la cadena, es decir, en el nimero de - CH,, —.

Gracias al agrupamiento de las sustancias segin sus grupos funcionales puede
reducirse el estudio de los millones de compuestos organicos a unos pocos tipos de
comportamiento quimico similar.

A.1.- Clasifica por grupos funcionales los siguientes compuestos:
a) CH -0 -CH,

b)C CH —CH —-COOH

c)C

d) CH CH —-CHO

e)C —C C CH,
f) CH,-CH, NH
g) CH,-CH, Br
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2 FOI,?MULACIéIy Y NOMENCLATURA
QUIMICA ORGANICA

. 2.1 Hidrocarburos |

A.2.-Escribe las férmulas desarrolladas de todos los hidrocarburos posibles con
cuatro atomos de carbono. Dibuja la geometria de las moléculas y construirlas utili-
zando modelos.

Hidrocarburos saturados (alcanos)

Los hidrocarburos con sé6lo enlaces simples entre los 4tomos de carbono se lla-
man saturados o alcanos. Como se puede ver en la A.2 se pueden clasificar en: satura-
dos de cadena lineal, saturados de cadena ramificada y aliciclicos.

Alcanos alifaticos de cadena lineal

Se nombran con la terminacién -ano y un prefijo que indica el nimero de atomos
de carbono:

CH, metano CH, - (CH,), - CH, hexano
CH, - CH, etano CH, - (CH,), - CH, heptano
CH, - CH, - CH, propano CH, - (CH,), - CH, octano

CH, - CH, - CH, - CH, butano CH, - (CH,), - CH, nonano
CH, - (CH,), - CH, pentano CH, - (CH,), - CH, decano, etc.

A.3.- Deduce la formula molecular general CH, de los hidrocarburos alifaticos.
Alcanos alifaticos ramificados

Se llaman radicales a los agregados de atomos que resultan de la pérdida de un
atomo de hidrégeno en un hidrocarburo y se nombran cambiando la terminacién -ano
del hidrocarburo por -ilo. Por ejemplo, CH,~ es el radical metilo.

A.4.-Nombra:
a) CH, - CH, -
b) CH, - CH, - CH,, -

)
¢) CH, - CH, - CH, - CH, -
d) CH, - (CH,), -

Los alcanos de cadena ramificada se nombran del siguiente modo: se numera la
cadena mas larga comenzando por el extremo méas préximo al radical y se escribe y nombra
el nimero correspondiente a la posicién del radical («localizador») delante del nombre.
Ejemplo: CH, - CH-CH, - CH, - CH, es el 2-metilpentano.

CH,
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A.5.-Nombra:
a) CH, - CH - CH, - CH,, - CH,, - CH,
|

CH

3

b) CH, - CH, - CH, - CH, - CH - CH,

CH,

¢) CH, - CH - CH,
|
CH

3

) CH, - CH, - CH - CH, - CH, - CH,

CH,

e) CH, - CH, - CH - CH, - CH, - CH,
|
CH, - CH,

f) CH, - CH, - CH - CH,
|

CH, - CH,

Si hay varios radicales iguales, el nombre del radical va precedido de un prefijo
que indica el nimero de radicales (di-, tri-, tetra-, penta-, etc.). Los radicales distintos se
nombran en orden alfabético, comenzando a numerar por el extremo més préximo a una

ramificacion. Ejemplo:
CH,-CH, - CH - CH, - CH - CH,
| |

CH, CH,

A.6.-Nombra:

se nombra 2,4-dimetilhexano.

) CH, - CH, - CH - CH, - CH - CH, - CH, - CH, - CH,

CH,-CH, CH,-CH,-CH,

CH,
|
b) CH, - €~ CH, - CH - CH,

CH, CH,

CH, CH,

|
) CH, - C - CH, - G - CH,
CH, - CH, CH, - CH,

CH,
|
) CH, - CH - CH, - G - CH, - CH,
CH,-CH, CH,
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A.7. Formula:

a) 2-metilheptano.

b) 3,5-dimetilheptano.
c¢) 5-propilnonano.

d) Metilpropano.

e) 2,2-dimetilbutano.

f) 3-etil-2-metilpentano.

Cicloalcanos

Se nombran anteponiendo el prefijo ciclo- al nombre del alcano correspondiente

de cadena abierta. Ejemplo: CH, - CH, se nombra ciclobutano.
| |
CH, - CH,
A.8.-Nombra:
a) CH,
|~ >CH,

CH,
b) CH, - CH,

| > CH,

CH, - CH,
c) CH, - CH,

CH, < >CH,

CH, - CH,
A.9.- Formula:
a) Cicloheptano.
b) Metilciclopropano.
e) Ciclodecano.
d) Metilciclopentano.
e) Etilciclopentano.
Alquenos

Los hidrocarburos en los que existen enlaces dobles se llaman alquenos. Aque-
llos que s6lo tienen un doble enlace se nombran cambiando la terminacién -ano, por
-eno, indicando con un localizador la posicién del doble enlace (empezando a contar por
el extremo més proximo al doble enlace). Ejemplo:

CH, = CH - CH, - CH,, - CH, se nombra pent-1-eno.

A.10.- Nombra:

a) CH,=CH,

b) CH,= CH - CH,

c) CH, - CH = CH - CH,
d) CH, - CH, - CH = CH,

Deduce la formula molecular general de los alquenos con un solo doble enlace.
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Si hay ramificaciones se toma como cadena principal (se numera) la cadena mas
larga de las que contienen el doble enlace y se da primacia al doble enlace en el momento

de numerar. Ejemplo: CH, = CH-CH,-CH-CH, senombra 4-metilpent-1-eno.
\

CH,

A.11.- Nombra:
a) CH, - CH = C - CH, - CH, - CH - CH,

| |
CH, - CH, CH,

b) CH, - CH - CH - CH = CH - CH, - CH,
L
CH, CH,

CH, - CH,
|
¢) CH, - CH = CH - CH - CH,

CH
|

d) CH, - C = CH - CH, - CH,

3

Cuando un hidrocarburo contiene mas de un doble enlace el sufijo es -dieno,
-trieno, -tetraeno, etc. Ejemplo: CH, = C = CH~-CH, - CH, se nombra penta-1,2-dieno.

A.12.- Nombra:

a) CH,= C =CH,

b) CH, = CH-CH = CH,

c) CH, = CH-CH = CH - CH,
d) CH, = CH-CH, - CH = CH,

A.13.- Formula:

a) 6-metil-3-propilhept-1-eno.
b) Hexa-1,4-dieno.

c¢) Metilpropeno.

d) 6-metil-6-pentilnona-2,4,7-trieno.

Alquinos

Los hidrocarburos con un solo triple enlace se nombran con la terminacion -ino
en lugar de -ano, con los localizadores correspondientes. Ejemplo:

CH, - C =C - CH, se nombra but-2-ino:

A.14.- Nombra:
a) CH=C -CH, - CH,
b) CH=CH

¢) CH, - CH, - C=C-CH,

Deduce la formula molecular general de los hidrocarburos con un solo triple
enlace.
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Si hay ramificaciones y/o mas de un triple enlace, la nomenclatura es andloga a la
de los alquenos. Ejemplo:

CH=C-CH,-C=C-CH-CH, se nombra 6-metilhepta-1,4-diino.
|

CH,

A.15.- Nombra:

a) CH,-C=C-CH,-CH-C=CH
|
CH, - CH, - CH,

CH,
|
b)|CH=ICI- CH, ~CI=€— CH ~@=IC-c~ CH—C=CH
|
CH, CH, - CH,

c) CH, - CH, - CllH - CH, - CH, - CH,
C=CH

Si hay dobles y triples enlaces se nombran en el orden -eno, -ino, con los
localizadores correspondientes, procurando que éstos sean lo més bajos posible inde-
pendientemente de que las insaturaciones sean dobles o triples. Ejemplo:

CH,-C=C-CH,~-CH = CH - CH = CH - CH, - CH, se nombra deca-5,7-dien-2-ino.

A.16.- Nombra:

a)CH,=CH-C=C-CH,
b)CH=C-CH,-CH,-CH = CH-C=CH
c) CHS—C|J=CH—CH2—CECH

CH,

En el caso que coincidan los localizadores, se empiece por un extremo u otro, se
da preferencia al doble enlace. Ejemplo: CH, = CH - C = CH se nombra but-1-en-3-ino.

A.17.-Nombra:
a) CH=C-CH, -CH, - CH = CH,
b) CH=C-CH-CH = CH,
|
CH, - CH, - CH,
c)CH,=CH-CH=CH-CH,-C=C-C=CH,

|
CH, - CH,

A.18.- Formula:

a) But-1-ino.

b) 3-propilhepta-1,5-diino.
¢) Deca-5,7-dien-2-ino.

d) Butenino.

e) Penta-1,3-dieno.

f) Metilpropeno.
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Cuando en un hidrocarburo no saturado hay también dobles y/o triples enlaces
en las ramificaciones, se elige la cadena principal con los siguientes criterios:

1. Aquélla que tiene mayor nimero de enlaces no sencillos.
2. Aquélla que tiene mayor ntmero de atomos de carbono.
3. Aquélla que tiene mayor nimero de dobles enlaces.

Ejemplo: CH,-C = CH-C=C-CH - CH = CH - CH, - CH,
| |
CH, CH = CH - CH,

se nombra 2-metil-6-(prop-1-enil)deca-2,7-dien-4-ino.

A.19.- Nombra:
a)CH,-C=C-C=C-C=CH-CH=CH,
|
CH,-CH,-C=C-CH,

b) CH, = CH-CH - CH, - CH = CH - CH,
|
CH, - CH = CH,
¢) CH, = CH - CH, - CH - CH = CH - CH - CH, - CH,

|
C=C-CH, CH,

d) CH, = CH-CH - CH = CH,
|
CH = CH,

Hidrocarburos aromaticos (arenos)

Los sustituyentes que puede haber en un anillo bencénico se nombran como
radicales posponiéndoles la palabra «<benceno». Ejemplo:

CH,- CH,
se nombra etilbenceno.
A.20.- Nombra:
a) b) c)
CH, CH = CH, CH, - CH, - CH,4
| I |
tolueno estireno

Si hay dos sustituyentes, su posicion relativa se puede indicar mediante
localizadores 1-2, 1-3 6 1-4 (0 mediante los prefijos o-(orto), m- (meta) o p- (para), respec-
tivamente), en orden alfabético. Ejemplo:

CH,
CH, - CH;
se nombra 1-etil-2-metilbenceno.
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A.21.-Nombra:
a) b) 0 d)
CH3 CH3 C|:H3 CHZ_ CH3
| | |
CH,

I
CH,

. 2.2 Funciones oxigenadas |

Las funciones oxigenadas son las que contienen, ademads de dtomos de carbono y
de hidrégeno, atomos de oxigeno.

Alcoholes (R — OH)

Para nombrar los alcoholes se considera que se ha sustituido un H de un hidro-
carburo por un grupo hidroxilo —OH. El alcohol se nombra afiadiendo la terminacion -ol
al hidrocarburo de referencla, numerando la cadena de forma que los localizadores de
los grupos alcohol sean 1o més bajos posible. Si hay més de un grupo —OH se utilizan los
términos —diol, -triol, etc, segtin el nimero de grupos hidroxilo presentes. Ejemplo:

CH, - CH,, - CH,OH se nombra propan-1-ol.
A.22.-Nombra:
a) CH,OH alcohol de madera, de quemar
b) CH, - CH,OH alcohol de vino
c) CH, - CH, - CH, - CH,OH

d) CH, - CH, - CHOH - CH,

e) CH, - CHOH - CH,, - CH,OH

f) CH,OH - CHOH - CH,OH glicerina
g) CH, - CH, - CH = CH - CH,, - CH,OH

h) CH, = CHOH

1) CH, - CH - CH, - CH,OH
CH,
j) CH, - COH - CH,

CH,

Los fenoles son compuestos que se obtienen al sustituir uno o mas hidrégenos de
un anillo aroméatico (benceno) por el grupo —OH. Por lo general, se nombran como deri-
vados del fenol.

OH oH OH OH
_CH, @/ CH,
@ C “~OH @ ~CH,

fenol m-hidroxifenol o-metilfenol 2,3-dimetilfenol
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Eteres (R-0-R’)

Los éteres se nombran afiadiendo a los nombres de los radicales unidos al oxige-
no, escritos en orden alfabético, la palabra éter.

Si se repite el radical, el nobre de éste va precedido del prefijo di-.

Ejemplos:
CH,-0O-CH,-CH, etilmetiléter
CH,-CH,-0-CH,-CH, dietiléter
C,H,-O-CH, fenilmetiléter
C.H,— O -CH, difeniléter
CH,- 0O -CH, dimetiléter
CH,-0O-CH,~-CH,~-CH, metilpropiléter

Otra forma de nombrar los éteres:

Se nombra primero el radical mas sencillo seguido de —oxi-y después el nombre
del hidrocarburo del que se derive el radical més complejo.

Ejemplos:
CH,-0O-CH,-CH, metoxietano
CH,-CH,-0-CH,-CH, etoxietano
C,H,- O -CH, metoxibenceno
C.H,— O -CH, feniloxibenceno
CH,- 0O -CH, metoximetano
CH,-0O-CH,-CH,-CH, metoxipropano

Aldehidos (R—-C =0)
I
H

Se nombran con la terminacién -al. Ejemplo: CH,-CHO se nombra etanal.

A.23.- Nombra:

a) HCHO formol
b) CH, - CH, - CHO

c) CH,-CH,-CH,-CHO

d) CHO-CH, - CHO

e) CH, - (‘ZH -CHO

CH,

f) CH, - C‘JH ~ CH,- CHO

CH,

Cetonas (R - (r‘l— R’)
(0]

Se nombran con la terminacién -ona, numerando la cadena de forma que los
localizadores de los grupos cetona sean lo mas bajos posibles.

Ejemplo: CH,~CO- CH, se nombra propanona (acetona).
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A.24.-Nombra:

a) CH,- CO-CH,-CH,

b) CH,-CH, - CH,- CO-CH,
c) CH,-CH,-CO-CH,-CH,

d) CH, - CH - CO- CH,
|

CH,

e) CH, = CH-CO-CH,
f) CH,- CO-CH,-CO-CH,
g) CH,- CO-CH-CO-CH,

CH,

A.25.- Formula:
a) Hexan-2-ona.
b) Pentanal.

¢) Hexan-2-ol.

d) Hexano-2,5-diona.
e) Etanol.

f) Butanodial.

g) 3-metilpentanodial.

Acidos carboxilicos (R - CI,; — OH)
(0]

Se nombran con la terminacion -oico. Ejemplos:

CH,COOH  se nombra 4cido etanoico (acido acético).

ICOOH
@ se nombra dcido benzoico
A.26.- Nombra:
a) HCOOH acido férmico
b)CH, - CH, - COOH acido propiénico
¢) COOH-COOH acido oxélico

d) COOH - CH, - COOH

e) CH,- CH- COOH
|

CH,

f) CH, - CH- CH, - COOH

CH,

g) CH, = CH- COOH.
h) CH=C- COOH
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Esteres (R- IC— O-R)
|
(0]

Se nombran segtn el esquema: «<nombre del 4cido del que deriva con la termina-
ci6n -ato» de «<nombre del radical que sustituye al hidrégeno con la terminacion -ilo».
Ejemplo: CH,~COO-CH, se nombra etanoato de metilo (acetato de metilo).

A.27.-Nombra:

a) HCOO-CH,

b) CH, - COO - CH, - CH,

c¢) CH,-COO-CH, - CH, - CH,-CH,

d) CH, - CH-COO- CH,
|

CH,

e) CH, = CH-CH,-COO-CH, - CH, - CH,

A.28.- Formula:

a) Acido etanodioico.

b) Acido hex-4-enoico.

¢) Metanoato de etilo.

d) Acido pent-2-enodioico.
e) Acetato de propilo.

f) Metanal.

g) Propanona.

h) Metanol.

Cuando en la cadena hay més de un grupo funcional se ha convenido un orden
de preferencia para la eleccién del grupo principal. A continuacién se da una lista redu-
cida (las indicadas en negrita son las funciones estudiadas hasta aqui):

1) acido

2) éster

3) amida

4) nitrilo

5) aldehido
6) cetona

7) alcohol
8) amina

Los grupos que aparecen con otro que goza de preferencia se nombran como radi-
cales con los siguientes nombres:

Grupo Nombre como radical
aldehido formil

cetona 0X0

alcohol hidroxi

amina amino

Ejemplo:  CH,OH-CH,-CHO se nombra 3-hidroxipropanal.
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A.29.- Nombra:

a) CHO- CH, - CHOH - CH,- CHO
b) CH,OH- CH, - CO-CH,

c) CH,OH- CH,- COOH

d) CH,- CO- CH,- COOH

e) CHO-CH, - CH,- COOH

f) CH,- CO-CH, - CHO

A.30. Formula:

a) Hepta-1,5-dien-3-ol. b) Pent-4-en-1,2,3-triol.

c) 2,5-dimetilhexan-3-ona. d) 4-hidroxibutan-2-ona.
e) Butanal. f) Oct-3-en-6-inal.

g) Etano-1,2-diol. h) 3,4-dihidroxibutanona.
i) Butinodial. j) Acido 4-oxopentanoico.
k) Acido formiletanoico. 1) Acetato de etilo.

m) Acido 3-oxopentanodioico. n) Acetato de butilo.

n) Metano.

\ 2.3 Funciones nitrogenadas |

Aminas (R- NH2, R-NH-R’ ,R—N-R”)
I
R’
Las aminas pueden considerarse como derivadas del amoniaco, NH,, donde se

sustituyen hidrégenos por radicales. Tendremos aminas primarias si se sustituye uno
sblo, secundarias, si son dos y terciarias si se sustituyen los tres hidrégenos.

Para nombrar a las aminas primarias se anade al nombre del hidrocarburo que
corresponda, la terminacién -amina, anteponiéndole el ntimero més bajo posible para el
localizador, si es necesario. Ejemplo: CH, — CH(NH,) — CH, se nombra propan-2-amina.

Para las aminas secundarias y terciarias se escoge el sustituyente principal como
si fuese una amina primaria y los demas sustituyentes se anteponen al nombre utilizan-
do como localizador la letra N-. Ejemplo: CH, - CH, - CH, — NH - CH, se nombra
N-metilpropan-1-amina.

Otra forma de nombrar a las mas sencillas, consiste en nombrar los sustituyentes
como radicales por orden alfabético y la terminacion -amina.

Ejemplo: CH, — NH - CH, — CH, se nombra etilmetilamina.

A.31.-Nombra:
a) CH,- NH, b) CH, - NH- CH,
c) CHS—ITI—CH3 d) CH3—1\|I—CHZ—CH3
CH, CH,
e) CH, - CH,- NH, f) CH,- CH,- CH,~ NH- CH, - CH,
g) C;H,—NH, h) CH, - CH(NH,) - CH, - CH,
i) CH, - NH- CH = CH, j) CH, - CH(NH,) - CH, - CH, - NH,
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Nitrilos (R- C= N)

Una forma de nombrar los nitrilos consiste en anadir la terminacion -nitrilo al
nombre del hidrocarburo correspondiente. Ejemplo: CH,~C =N se nombra etanonitrilo.

A.32.- Nombra:

a) CH,-CH,-C=N

b) CH,-CH-CH,-CH,-C=N
|

CH,

c)HC=N (4cido cianhidrico)
d)N=C-CH,-C=N

Amidas (R- €~ NH,)
o)

Se nonbran cambiando la terminacién -o del hidrocarburo correspondiente por la
terminacioén -amida. Ejemplo: CH,—CO~-NH, se nombra etanamida.

A.33.- Nombra:
a) CH,-CH,-CH,-CO-NH,
b) CH,- CH-CO-NH,

|

CH,

¢) CH, = CH- CH, - CO-NH,

Nitroderivados (R - ’IY =0)

Se designan mediante el prefijo nitro-. Ejemplo: CH,—NO, se nombra nitrometano.

A.34.- Nombra:
a) CH,-CH,-CH,-NO,
b) C;H,-NO,

¢) CH,- CH- CH, - CH,
|

NO,

A.35.- Formula:

a) Butanodinitrilo.

b) Trietilamina.

¢) Metilpropanamida.
d) Propenonitrilo.

e) Dimetilpropilamina.

f) Propenamida.
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« 2.4 Derivados halogenados (R— X) |

Derivados halogenados son los hidrocarburos que contienen en su molécula ato-
mos de halégenos.

A.36.- Escribe todos los posibles derivados clorados del metano.

Una forma de nombrar los derivados halogenados consiste en citar el nombre del
halégeno precediendo al del hidrocarburo correspondiente.

Ejemplo:  CH,-CH,- CH,CI se nombra 1-cloropropano.

A.37.-Nombra:
a) CH, - CHCI - CHCl - CH,
b) CH,Br- CH,Br

CH
|

¢) CH,-CCl
|
CH

3

3

d) CHCl, Cloroformo
e) CH,- CH = CH- CHCI - CH,

A.38.-Nombra:

a) CH,-C=C-CHO

b) CH, - CH, - CH = CH- CH,OH

c) CH,- (CH,),-CN

d) CH,-CO-NH,

e) CH,- COO - CH, - CH,

f) CH,- CH- CH- CH- CH, - CH, - CH,
CH, CH, CH,

CH,

g) CH, - CO- CH,
h) CH,- C=C-CH = CH- CH,0H

i) CH,Cl,
j) CH, - CH = CH- CH- CH, - COOH
|
CH,
k) C,H,-NO,

1) CN-CH,-CN

m) CH,0H- COOH

n) CH, - CO- CH,- COOH
i) NH, - CH,- COOH

0) CH,~ NH- CH, - CH,
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A.39.- Formula:

a) 1-cloro-2-metilbutano.

b) But-3-en-2-ol.

c) Hex-4-en-2-ona.

d) Nitroetano.

e) Ciclopentano.

f) Octa-1,7-dien-3-ino.

g) Propano-1,2,3-triol.

h) 5-etenildeca-3,6-dien-1-ino.
i) Propanodial.

j) Acido propanoico.

k) 3-metil-5-oxohexanal.

1) Acetato de metilo.

m) N-metilmetanamina.

n) Acido 3-aminopropanoico.
ti) Propanamida.

0) Acido 3-hidroxipropanoico.
p) Butanona.
)

q) Metilbenceno (tolueno).

\ 3 \ ISOMERIA. SUS TIPOS

Ya hemos visto que isémeros son compuestos diferentes que, teniendo igual for-
mula molecular, poseen distinta estructura y, por tanto, distinta férmula estructural.

La isomeria puede ser plana y del espacio. La primera puede explicarse con
férmulas planas, y, para comprender la segunda, hemos de tener en cuenta que las
moléculas son tridimensionales. Por eso también se la llama estereoisomeria.

Hay diversos tipos, de una u otra, que se dan en el siguiente cuadro:

Estructural o plana

Isomeria

a) de cadena
b) de posicién

c) de funcién

Estereoisomeria

a) geométrica

b) 6ptica

\ 3.1 Isomeria estructural o plana |

a) Isomeria de cadena

Los isomeros de cadena poseen el mismo grupo funcional, pero la estructura de la
cadena es diferente, pudiendo ser lineal o ramificada. Por ejemplo:
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CH,

CH;~CH,~CH~CH, CH~ éH_ CH,

butano metilpropano (isobutano)

Los dos son alcanos. El primero es de cadena lineal; el segundo, de cadena
ramificada. Ambos responden a la férmula molecular C,H, .

b) Isomeria de posicion

Presentan este tipo de isomeria los compuestos que tienen el mismo grupo funcio-
nal, colocado en posicion diferente, en una misma cadena carbonada.
CH,-CO-CH,-CH,-CH,
pentan-2-ona
CH,-CH,-CO-CH,-CH,
pentan-3-ona

Férmula molecular: C;H, ,O

c) Isomeria de funcion

Se da entre moléculas que presentan distintos grupos funcionales.
CH,-CH,OH CH,-0-CH,
etanol dimetiléter

Férmula molecular: C,H,O

A.40.- Escribe:

a) Un isémero de cadena de CH,CH,CH = CH,,

b) Un isémero de funcién de CH,OCH,CH,

c¢) Un isémero de posicién de CH,CH,CH,CH,COCH,

A.41.-Dala férmula empirica, la molecular y la férmula estructural de los isomeros
del pentano.

A.42.- a) Indica qué se entiende por isémeros, los distintos tipos de isomeria
estructural que conoces y en qué consiste cada uno.
b) {Qué tipo de isomeria estructural presenta cada una de las siguientes parejas
de compuestos?: CH,CH,CH,CH,CHO y CH,COCH,CH,CH,
CH,COCH,CH,CH, y CH,CH,COCH,CH,
CH,CH(CH,)CH,CH,CH,CH, y CH,CH,CH,CH(CH,)CH,CH,

« 3.2 Isomeria del espacio o estereoisomeria |

a) Isomeria geométrica

Suele presentarse habitualmente en los alquenos, y en cualquier otro compuesto
que tenga un doble enlace, debido a que no hay libre rotacién en torno al doble enlace.

Asi, por ejemplo, el but-2-eno presenta dos isémeros, uno de ellos con los dos
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grupos metilo al mismo lado (isémero cis), y el otro, en lados opuestos (isémero trans)
del doble enlace.

H,C ,CH, H,C  H
c=C_ C=C_
H H H CH,
cisbut-2-eno transbut-2-eno

Si el enlace fuera sencillo, las dos formas serian intercambiables debido a que
habria un libre giro y no se podria dar la isomeria cis-trans.

Este tipo de isomeria se puede presentar en cualquier compuesto que tenga un
doble enlace.

A.43.- {Cual(es) de los siguientes compuestos tiene(n) isomeria cis-trans?
a) BrCH,-CH,,Br.

b) CICH=CHCI.

c) BrCH=CClL,.

b) Isomeria optica

En esta isomeria los isdmeros presentan idénticas propiedades, tanto fisicas como
quimicas, diferenciandose tinicamente en el distinto comportamiento frente a la luz po-
larizada. Un isémero desvia el plano de polarizacién de la luz hacia la derecha (isémero
dextro o (+)), y el otro, hacia la izquierda (isémero levo o (-)) en igual magnitud.

luz natural

luz polarizada

desviacion
de la luz
observador

AN

Las vibraciones de la luz natural se producen en todas direcciones. En la luz
polarizada, sélo se producen en una direccion. Cuando atraviesa un recipiente de cristal
que contiene una disolucién de la sustancia 6pticamente activa, la luz polarizada desvia
su plano de vibracién, lo que se mide con un analizador.

polarizador

enantiéomero

analizador

Se produce cuando en la molécula existe un carbono asimétrico, es decir, un carbo-
no unido a cuatro grupos distintos. Es el caso del acido lactico, CH,~CHOH-COOQOH, cuyo
segundo carbono (o C2) es asimétrico, como se aprecia en la férmula desarrollada:

COOH
H-C—OH
CH,

acido lactico o 2-hidroxipropanoico
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El 4cido lactico tendra, pues, dos isémeros 6pticos o enantiémeros, el dextro y el
levo, siendo uno como la imagen en un espejo del otro.

COOH HOOC

Isomeria é6ptica. Configuraciéon de los acidos
dextro y levo lacticos. Obsérvese que, si gira-

/ C\\ OH || HO //C \ mos la molécula de la derecha sobre un eje

H vertical que pase por el enlace con —COOH, en
ningin momento coincidiran los tres grupos
restantes. Es decir, son dos compuestos dife-

C:H3 H}C rentes.

A.44.- Dados los siguientes compuestos: CH,COOCH,CH,, CH,CONH, y
CH,CHOHCHO.

a) Identifica los grupos funcionales presentes en cada uno de ellos.

b) ¢{Alguno posee dtomos de carbono asimétricos? Razona la respuesta.

A.45.- Dados los compuestos: butan-2-ol y 3-metilbutan-1-ol, responde,
razonadamente, a las siguientes cuestiones:

a) (Son isbmeros entre si?

b) {Presenta alguno de ellos isomeria 6ptica?

A.46.- Escribe:

a) Dos hidrocarburos saturados que sean isémeros de cadena entre si.
b) dos alcoholes que sean entre si isémeros de posicion.

¢) Un aldehido que muestre isomeris 6ptica.

A.47.- Escribe la formula semidesarrollada y el nombre de todos los alquenos

isémeros de férmula C.H, .

\ 4 \ HIDROCARBUROS
. 4.1Alcanos |

Los alcanos o hidrocarbonos saturados constituyen un grupo importante y nu-
meroso. Se caracterizan porque todos sus enlaces son sencillos, y, como consecuencia,

responden a la férmula general C H, . ,.
Los primeros términos de la serie son:
CH CH, - CH, CH,-CH,-CH,

metano etano propano

4

En cuanto a la geometria molecular, ya sabemos que el carbono dispone sus enla-
ces sencillos tetraédricamente, por lo que las cadenas hidrocarbonadas tienen una con-
figuracion en zig-zag.
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Propiedades fisicas

Los alcanos, y en general todos los hidrocarburos, son compuestos practicamente
apolares y, por ello, son insolubles en agua. Asf, la solubilidad del octano, C;H,, uno de
los componentes de la gasolina, es de 0,0012 mol/L.

Los puntos de fusién y ebullicién se incrementan, en general, con el tamafo de la
cadena, debido al aumento de las fuerzas de Van der Waals entre ellas, ya que asi la
molécula es mas polarizable.

Nombre Férmula Pf. (°C) P.e. (°C)
Metano CH, -183 -162
Etano C,Hy 172 -89
Propano C;H,g -188 —42
n-butano CHyo -138 0
n-pentano CH,, -130 36
n-hexano CgH.4 -95 69
n-decano C,oHo -30 174
Eteno CH,=CH, -169 -102
Propeno CH,=CHCH, -185 —-48
Etino CH=CH -82 -75
Propino CH=CCHj, -101,5 -23
Benceno CeHg 55 80
Isobutano (CH,),CH -159 -12
Isopentano CH,CH,CH(CH,), | —160 28
Neopentano (CHy),C -17 9,5

Tabla 3. Puntos de fusion y ebullicion de algunos hidrocarburos

De este modo, los cuatro primeros términos, del metano al butano, son gaseosos
en condiciones ordinarias; del C; al C,; (entre los que estdn los componentes de la
gasolina) son liquidos, y de ahi en adelante, s6lidos de aspecto céreo. La cera de parafina
no es mas que una mezcla de hidrocarburos saturados de cadena larga (C,,-C, ).

Si existe ramificacion, los puntos de fusién y de ebullicién descienden en rela-
cion con el hidrocarbono lineal correspondiente (p. €j., isobutano, isopentano), ya que
las ramificaciones impiden el acercamiento y, por tanto, una buena interaccién entre las
moléculas vecinas. Pero si la ramificacién es simétrica (p. ej., el dimetilpropano o
neopentano), el empaquetamiento en estado s6lido es mejor, y ello incrementa el punto
de fusion.

Es lo que ocurre con otros hidrocarburos que tienen moléculas planas, como el
benceno, C;Hy, y el eteno, H,C=CH,, o lineales, como el etino, HC=CH.

Propiedades quimicas

En cuanto a las propiedades quimicas, los alcanos son compuestos poco reactivos.
No reaccionan con H,SO, (conc.), HNO, (conc.), NaOH (conc.), ni KMnO,. Ello se debe
a la fortaleza de los enlaces C-C y C-H, y a no disponer el d4tomo de C ni de pares de
electrones no enlazantes, como el N, ni de orbitales de valencia vacios, como el B, lo que
serfa causa de reactividad.
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Como consecuencia, los alcanos sélo reaccionan en condiciones enérgicas, es de-
cir, a altas temperaturas, que permiten la ruptura de los enlaces.

4.2 Alquenos y alquinos |

Ambos son hidrocarburos insaturados. Los alquenos tienen un doble enlace car-
bono-carbono, C=C, y responden a la férmula general C H, . Los alquinos tienen un
triple enlace, C =C, y muestran una férmula general de C_H, . Los primeros, términos
de cada serie son:

N° C Alquenos Alquinos
2 H,C = CH, eteno HC =CH etino
3 H,C = CH-CH, propeno HC =C-CH, propino

La molécula H,C=CH, es plana, y esta misma disposicion geométrica es propia
del doble enlace. El libre giro, tipico del enlace sencillo, esta impedido en el caso del
enlace doble. Como consecuencia, pueden aparecer isomeros geométricos.

Otro efecto de la rigidez del doble enlace es que las moléculas de alqueno son
menos flexibles que las de los alcanos correspondientes, y no pueden empaquetarse con
la misma efectividad. Por ello, y con la excepcién de los primeros términos, tienen
puntos de fusién mas bajos. Con los alquinos ocurre lo mismo.

A diferencia de los alcanos, los alquenos y los alquinos
son reactivos. Como vimos, en el doble enlace cada C adopta  compuesto
una hibridacién sp?, y en el triple enlace una sp. El doble enlace

esta constituido por un enlace ¢ y otro m, y el triple enlace, por
uno ¢ y dos T.

Los valores de la tabla 4 indican que la energia de un enlace H.C=CH
doble no es dos veces la de uno sencillo, de lo que se deduce que 2 2
el enlace m es mas débil que el 6 (598 — 347= 251 kJ/mol, para el
enlace T, frente a los 347 kJ/mol del 6). Y més deficitario atn es

Enlace Distancia Energia

(pm) (kJ/mol)
CH,-CH, c-cC 154 347
c=C 134 598
HC =CH C=C 120 811

el segundo enlace 7 del triple enlace. La reactividad de alquenos ~ Tabla 4. Caracteristicas de los enlaces carbono carbono

y alquinos se debe precisamente a la debilidad del enlace 7.

A.48A.- Ordena los puntos de fusién y ebullicién del eteno, el 1-hexeno, el
propeno, el 2-metil-1-penteno. Razona la respuesta.

4.3 Hidrocarburos aromaticos. Benceno |

Otro grupo importante de hidrocarburos lo constituyen los hidrocarburos aroma-
ticos o arenos. El principal, y més sencillo, es el benceno. Los restantes pueden conside-
rarse como derivados de éste. Por ejemplo:

0 O OO

benceno metilbenceno naftaleno
(tolueno)

Desde su descubrimiento, hecho por Faraday en 1825, la estructura del benceno
ocasiond no pocos quebraderos de cabeza a los quimicos del siglo XIX, que trataron de
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hacer compatible la férmula C;H; con una valencia de 4 para el carbono y de 1 para el
hidrégeno.

En un principio (Kekulé 1865), se propuso para el benceno una estructura ciclica
con tres dobles enlaces alternados:

i
H\C/C\C/H
L
H/C\C/ “~H
B

Pero los datos experimentales demuestran que: 1) los enlaces son todos iguales,
con longitud intermedia entre uno doble y uno sencillo; 2) el benceno no da las reaccio-
nes tipicas del doble enlace. Esto se ha explicado tradicionalmente con el concepto de
resonancia, considerando que el benceno posee una estructura intermedia entre las dos
siguientes:

En la actualidad se explica la estructura del benceno suponiendo que sus dtomos
de C adoptan hibridacién sp?. Forman, por tanto, un anillo plano hexagonal, cuyo es-
queleto lo constituyen los enlaces ¢ .

Pero cada C tiene un electrén en el orbital p perpendicular al plano del anillo, con
lo que se pueden formar tres enlaces 7. Si se establecieran alternativamente entre los
carbonos, tendriamos la estructura de Kekulé antes mostrada. Sin embargo, como cada
electréon p no tiene preferencia para formar el doble enlace con uno u otro vecino, es de
suponer que los tres enlaces 7 estén deslocalizados entre los seis atomos de C.

Globalmente es como si estuvieran fundidos en un enlace continuo, mitad por
encima y mitad por debajo del plano de la molécula. De ahi que el benceno se represente
por un hexdgono que contiene un circulo en su interior. Esta disposiciéon da al anillo
bencénico una gran estabilidad. Por ello el benceno y todos los hidrocarburos aromati-
cos son menos reactivos que los alquenos y los alquinos.

\ 5 \ REACCIONES DE HIDROCARBUROS

« 5.1 Reacciones de sustitucion |

Alcanos

Los alcanos, calentados o expuestos a la luz solar, reaccionan con los halégenos:
reaccion de halogenacion, que es una reaccién de sustitucion (los 4tomos del hal6geno
sustituyen a los de hidrégeno):

luz (h:
cH,-H + a-a 220D ena 4 ona

metano clorometano

244

o
O\O /6%0 /O
o~ 3\073\0

4
O Atomo de carbono

O Atomo de hidrégeno

Modelo molecular del benceno

Molécula de benceno mostrando
los enlaces &




La reaccién prosigue por lo que al final se obtiene una mecla de clorometano,
diclorometano, triclorometano y tetraclorometano.

Esta es una raccién que se verifica violentamente con el flior o el cloro. La
reactividad disminuye en el orden siguiente: I, > Cl, > Br, (el I, no reacciona).

En el caso de otros alcanos, por ejemplo, propano, el proceso nos lleva a la obten-
cion de mas de un isémero de posicion en funcién del hidrégeno que se sustituya.

Arenos

La gran fortaleza del anillo bencénico explica que, en sus reacciones habituales,
no se altere, y se produzca la sustitucion de algtin 4tomo de hidrégeno. Atn asi, suelen
precisarse catalizadores (FeBr,, AICl,) para que se verifique la reaccion.

Un ejemplo representativo de sustitucién es la reacciéon de halogenacion del
benceno:

FeCl,
-H + ClI-C —— —Cl + HCl

benceno clorobenceno

Otra reacciones de sustitucion son la sulfonacién y la nitracién. Los productos
que se obtienen en estas reacciones son de gran interés en la industria de explosivos,
detergentes y colorantes.

HZSO , conc.
—H + HO-NO, _— —NO, + H,0
benceno acido nitrico nitrobenceno
« 5.2 Reacciones de adicion |

Alquenos y alquinos

Los alquenos y alquinos son mas reactivos que los alcanos, debido a la acumula-
ciéon de densidad electronica asociada al enlace & entre dos &tomos de carbono;

El enlace m es mucho mas débil que el enlace ¢ y por ello es muy frecuente su
ruptura con la formacién de dos nuevos enlaces 6 mucho maés fuertes.

Por tanto, los alquenos y alquinos experimentan reacciones de adicién en las que
una molécula insaturada y un reactivo se combinan para dar un compuesto saturado.
Cada doble enlace adiciona una molécula de reactivo; por el contrario, el triple enlace
puede adicionar dos.

- Hidrogenacion. En presencia de catalizadores (Pt, Ni) pueden adicionar hidroge-
no. El producto final es un alcano, aunque en el caso del triple enlace, y controlando la
cantidad de H,, lareaccién puede detenerse en un alqueno.

Pt
R-CH=CH-—R’ + H, — R-CH,-CH,-R’

alqueno alcano
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HZ H2
R-C=C-R* - R-CH=CH-R' — R-CH,-CH,-R’

alquino alqueno alcano

- Halogenacion. Mas facil es la adicién de halégenos, por ejemplo la adicion de
bromo al propeno da 1,2-dibromopropano:

CH,-CH=CH, + Br, Cgl4 CH,-CHBr-CH,Br
propeno 1,2-dibromopropano
HC=CH + 2Br, — Br,CH-CHBr,
etino 1,1,2,2-tetrabromoetano

- Adicion de haluros de hidrégeno:

CH,CH=CHCH, + HCl — CH,CHCI-CH,CH,
but-2-eno 2-clorobutano
En el caso de alquenos con el C=C en posicion asimétrica, como el CH,=CH - CH,,
surge un problema, ya que caben dos posibilidades:
1) CH,=CH -CH, + HCl — CH, - CHCI - CH, se produce
2) CH,=CH -CH,+ HCl — CH,CI - CH, - CH, no se produce

Ante casos como éste se aplica la regla de Markovnikov que indica que el hidré-
geno se adiciona al 4tomo de carbono mas hidrogenado. De ahi que la reaccién siga el
camino 1), y no el 2).

- Adicion de agua. Es una reaccién que dan los alquenos bajos, produciendo
alcoholes.

CH,=CH, + H,0 — CH,CH,OH

eteno etanol
CH,CH,CH=CH, + H,0 — CH,CH,CHOHCH,
but-1-eno butan-2-ol

(Obsérvese como en este tltimo caso se cumple la regla de Markovnikov: el H del
agua se une al C méas hidrogenado del doble enlace).

Los alquenos dan otro tipo de reacciones de gran importancia industrial: las reac-
ciones de polimerizacion, que conducen a la formacién de plasticos.

A.49A.- {Cémo podria obtenerse un alcohol a partir del 1-penteno? Escribir la
ecuacion de lareaccion.

A.50A.- Escribir el nombre y la férmula de los compuestos A y B sabiendo que:
a) A + H,0 — butan-2-ol.
b) propeno + Br, — B

A.51A.- Escribir la reaccion del 2-metilbut-2-eno con HCI.

A.52A.- Escribir las reacciones del propeno con:
a) Cloro. b) Hidr6geno. ¢) Cloruro de hidrégeno.
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« 5.3 Reacciones de oxidacion (combustion) |

Los hidrocarburos se utilizan como combustibles por la facilidad con que reaccio-
nan con el oxigeno y por la gran cantidad de energia desprendida. A fin de iniciar la
reaccion, es necesario aportar energia suficiente (llama de una cerilla, chispa de una
bujia) para superar la energia de activacién. Los productos son di6xido de carbono y
agua, siempre que haya oxigeno suficiente. Ejemplos de reacciones de combustién son:

- Combustion del butano.

C,H, (g +1320,(g — 4CO,(g) +5H,0(g); AH=-2887kJ/mol

- Combustion del etino o acetileno.
HC=CH (g) + 5/20,(g) — 2CO,(g) +5H,0(g); AH =-1256 kJ/mol

El metano tiene un calor de combustion de 890 kJ/mol, y este va aumentando de modo
regular al recorrer la serie de los alcanos a razén de unos 660 kJ/mol por cada grupo -CH,-.

Los hidrocarburos insaturados pueden oxidarse facilmente por una disolucién
diluida de permanganato de potasio, rompiéndose la molécula por el doble o el triple
enlace, y produciendo acidos:

KMnO, (dis)
R-CH=CH-R’ — R-COOH + HOOC-FR’
alqueno acido acido
Si el doble enlace esta al principio o final de la cadena, con este carbono se forma-
r4 CO,. También se pueden formar cetonas si el carbono del doble enlace lleva un grupo

alquilico. Esta reaccién también sirve como prueba de insaturacion, pues la disolucién
de KMnO, se decolora.

A.53A.- Escribe las reacciones de oxidacién (con KMnO,) del but-1-eno y 2-metilbut-
1-eno.

A.54*.- Completa las siguientes reacciones e indica el tipo al que pertenecen:

luz (h+)
a)CH, + Cl, ——
b) CH,=CH, + O, —
c) CH,=CHCH, + HI —

\ 6 \ REACCIONES DE DERIVADOS HALOGENADOS

El rasgo més caracteristico de los derivados halogenados es la presencia de un
enlace C—X fuertemente polarizado hacia el &tomo de hal6geno.

a) Reacciones de sustitucion.
Tienen lugar cuando el reactivo es una base, por ejemplo, KOH o NaOH, y esta
disuelto en un disolvente de alta polaridad como puede ser el agua. Por ejemplo:

CH, . CH,.
,CH-Br + KOH (agua) — ,CH-OH + KBr (ac)
CH, CH,
b) Reacciones de eliminacion.

Cuando el reactivo es una base fuerte disuelto en un disolvente de baja polari-
dad, por ejemplo, un alcohol, ocurre preferentemente la reaccion de eliminacion.
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CH
CHz:CH—Br + KOH (etanol) —» CH,~CH=CH, + KBr +H0
3

EJEMPLO 1A

Nombra y formula los compuestos que pueden obtenerse por tratamiento del 1-clorobutano con hidréxido de sodio.

La reaccién de un derivado halogenado conduce a un producto de sustitucién o a uno de eliminacién en funcién de
las condiciones en las que se lleve a cabo el proceso.

Cuando el derivado halogenado se calienta en disolucién acuosa de una base, por ejemplo, NaOH, tienen lugar
preferentemente la reaccién de sustitucion del atomo de halégeno por el grupo —OH, obteniéndose un alcohol; en este
caso concreto, el butan-1-ol:

CH,-CH,-CH,-CH,CI + NaOH (ac) — CH,-CH,-CH,-CH,OH + NaCl (ac)
butan-1-ol

Pero si la reacciéon transcurre en medio alcohélico, es decir, la base disuelta en alcohol, el proceso que tiene lugar
preferentemente es el de eliminacién, origindindose un alqueno, el but-1-eno, segtn:

CH,-CH,-CH,-CH,Cl + NaOH (alcohol) — CH,-CH,-CH=CH, + NaCl + H,0
but-1-eno

En cualquiera de los dos casos, es inevitable que se forme una mezcla de ambas sustancias, en mayor o menor
proporcion, segin el medio.

EJEMPLO 2A

Indica qué se obtendria en cada una de las siguientes reacciones quimicas, formulando o nombrando todos los produc-
tos que intervergan en ellas: a) propeno + H, (Pt); b) 2-metilbut-2-eno + H,O; c) ciclohexeno + Cl,; d) benceno + HNO,
(H,SO, conc.).

a) CH,-CH=CH, + H, 11) CH,-CH,-CH,
Propano
b) CH,-C(CH,)=CH-CH, + HOH — CH,-COH(CH,)-CH,-CH,
2-metilbutan-2-ol

La adicién de agua (en medio dcido) sigue la regla de Markovnikov.

c)

Cl
+ Cl, —>
Cl
1,2-diclorociclohexano
d)
H,SO, conc.
—H + HO-NO, —_— —NO, + HZO
4cido nitrico nitrobenceno

Es una reaccion de sustitucion.
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\ 7 \ CARACTERISTICAS DE LAS FUNCIONES OXIGENADAS

« 7.1 Alcoholes, fenoles y éteres |

El grupo hidroxilo, -OH, es propio de alcoholes y fenoles. Cuando estd unido a
un carbono alifatico, el compuesto es un alcohol, R-OH. En cambio, si esta ligado a un
carbono aromatico, el compuesto es un fenol, Ar—OH. Asi, por ejemplo:

Alcoholes: |CH20H
CH,CH,CH,OH CH,CH,CHOHCH,
propan-1-ol butan-2-ol
alcohol bencilico
Fenoles:
OIH (l)H
fenol 1-naftol (o-naftol)
Propiedades fisicas

Sus moléculas pueden formar enlace de hidrégeno entre ellas:

+.H-0..H-0.. H- .H-0..

™ —O

| | |
R R R

De este modo, nos encontramos con puntos de fusiéon y de ebullicion muy
incrementados respecto a los correspondientes alcanos. Asi, mientras el etano es un gas
de punto de ebullicién — 88,5 °C, el etanol es un liquido que hierve a 76 °C (ningtn
alcohol es gaseoso a temperatura ambiente).

Igualmente, forman con facilidad enlaces de hidrégeno con las moléculas de agua.
Esto no quiere decir que todos los alcoholes sean solubles en ella, ya que hay que tener
también en cuenta la longitud de la cadena hidrocarbonada. Asf, los tres primeros alco-
holes son totalmente solubles; pero, a partir de C, la solubilidad es casi nula, a menos
que haya més grupos OH (por ejemplo, el CH,CHOHCHOHCH,CH,CH, es completa-
mente soluble).

En general, en cualquier serie que tenga un grupo funcional capaz de formar enla-
ce de hidrégeno con las moléculas de agua (grupo hidréfilé), hay que considerear el
tamano de la cadena hidrocarbonada,que tiene caracter contrario (hidréfobo o lipéfilo).

Hidrofobo, etimolégicamente,
«que huye del agua»; lipdfilo,
«que tiende a las grasas».
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Nombre Masa P.f. (°C)| P.e. (°C) | Solubilidad
molecular (9/100 g agua)
Metano 16 -183 -162 Insoluble
Etano 30 -172 -89 «
Propano 44 —-188 —42 «
n-butano 58 -138 0 «
Benceno 78 55 80 «
Bromoetano 109 -119 38 0,9
Metanol 32 -97 64,5 Muy soluble
Etanol 46 -115 76 «
1-hexanol 102 -52 156,5 0,6
Fenol 94 41 182 9,3
Eter etilico 74 -116 34,5 7,5
Formaldehido 30 -92 -21 Muy soluble
Acetaldehido 44 -121 20 «
Butanal 72 -99 76 7
Acetona 58 -94 56 Muy soluble
Butanona 72 -86 80 26
Metilamina 31 -92 -7,5 Muy soluble
Anilina 93 -6 184 3,7

Tabla 1. Propiedades fisicas de diversos compuestos organicos

Cuanto mayor sea el tamafno, menos soluble serd el compuesto en agua, aunque
mas soluble en disolventes organicos.

Por otra parte, los éteres, que no pueden formar enlaces de hidrégeno entre sus
moléculas, si pueden hacerlo con las moléculas de agua a través de su atomo de oxigeno.
Como consecuencia, podremos esperar puntos de fusion y de ebullicién bajos y
solubilidades en agua de los primeros términos de la serie.

Propiedades quimicas

En cuanto a la reactividad quimica del grupo hidroxilo, ésta se debe a la polaridad
de los enlaces del 4tomo de oxigeno, tanto O-H como C-OH. En unas reacciones inter-
vendra el enlace O-H y en otras se producira la ruptura del enlace C-OH. Los alcoholes
son anfipréticos, es decir, dan lugar a los dos tipos de reacciones, comportandose como
acidos y bases de Bronsted (aunque muy débiles). Los fenoles no dan el daltimo tipo de
reacciones (ruptura del enlace C—-OH), pues el enlace C-OH esté fortalecido por su
interaccion con los electrones 7 del anillo. Asi se explica también que el fenol posea
caracter acido (débil), pues, a consecuencia de este efecto, se incrementa la polaridad del
enlace O-H y, por tanto, la salida del H*. Asi pues:

C4H,0OH + NaOH (dil.) —> CgH,0 Na* + H,0

« 7.2 Aldehidos y cetonas |

Los aldehidos y cetonas tienen en comun el grupo carbonilo, :C =0. En los

aldehidos, el grupo carbonilo estd unido a un radical hidrocarbonado y a un hidrégeno
(excepto en el HCHO). En las cetonas, en cambio, se encuentra unido a dos radicales
hidrocarbonados.
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Y,
Aldehido: R-C \/ H o bien: R-CHO
R\
Cetona: It ,C=0 o bien: R-CO-R’

Asi pues, en los aldehidos el grupo CO esta siempre en un extremo de la cadena;
en las cetonas en medio.

La estructura del grupo carbonilo :C =0 es analoga a la del doble enlace :C =C i,

es decir, estd formado por un enlace o'y otro 7; pero la diferencia que lo separa de éste es
que, por la gran electronegatividad del oxigeno, est4 polarizado permanentemente:
o+ &
c=0
Propiedades fisicas

La polaridad del grupo CO produce una mayor atraccién entre las moléculas, y,
por este motivo, los puntos de fusién y de ebullicion de aldehidos y cetonas son supe-
riores a los de los hidrocarburos correspondientes (s6lo el HCHO y el CH,CHO son
gases). En cuanto a la solubilidad en agua, como el grupo CO puede formar enlace de
hidrégeno con las moléculas H,O (igual que los éteres), muestran una solubilidad inter-
media entre hidrocarburos y alcoholes (tabla 1). La solubilidad en disolventes polares y
no polares de la acetona la hace un disolvente muy util.

Propiedades quimicas

Tal y como es de suponer por su analogia con el doble enlace carbono carbono, las
reacciones mas caracteristicas del grupo carbonilo son las de adiciéon.

Ademas, las cadenas hidrocarbonadas tienen un efecto de repulsién de la nube
electréonica hacia el grupo al que estdn unidas. A este fendmeno se le llama efecto inductivo
positivo (I+), y es tanto mas intenso cuanto mayor sea el tamano de la cadena hidrocarbonada.
La consecuencia, en este caso, es una cierta neutralizacion de la carga parcial positiva (5+)
del C del grupo CO, es decir, una disminucion de la polaridad del CO.

Por eso, los aldehidos son mas reactivos que las cetonas. El orden de reactividad es:

H AN _ R AN _ R AN _
,,C70 > C=0 > C=0
formaldehido aldehido cetona

. 7.3 Acidos y ésteres |

Los acidos organicos se caracterizan por tener en su molécula el grupo carboxilo

- C\OH . Como los O, muy electronegativos, desplazan la nube electrénica desde el H

hasta el =0, la polaridad del enlace O-H se incrementa, lo que provoca la salida del H*
mas facilmente. Asi se explica el cardcter dcido del grupo carboxilo:

R c//; © H + R c//O
- — + -
Ay\ijH O
ion carboxilato
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Los sustituyentes influyen en la acidez. Sustituyentes que atraigan los electrones
la aumentaran (por ejemplo, Cl), y en caso contrario, los sustituyentes que cedan electro-

nes (por ejemplo lascadenas hidrocarbonadas, R), la disminuiran. Asi, tenemos que la
acidez aumenta:

() =) -
CICH,-COOH > HCOOH > CH,-COOH
ac. cloroacético ac. férmico 4c. acético

Ka=14-10"°% Ka=1,8-10"% Ka=1,8-107°

Los enlaces de hidrégeno entre moléculas de 4cidos son los mas fuertes, pues el
OH estd muy polarizado y ademas se une con el O altamente negativo del CO de una
molécula vecina, lo cual da lugar a la formacién de un dimero:

L0~ H-0_
R-CJ . /CR

Estas estructuras persisten incluso en estado de vapor. Por ello, los puntos de
fusion y de ebulliciéon de los dcidos carboxilicos son mayores que los de los alcoholes de

parecida masa molecular. Por ejemplo, mientras el CH,CH,OH hierve a 76 °C, el HCOOH
lo hace a 101 °C.

En cuanto a los ésteres, al no disponer ya de grupo OH y no poder formar enlace
de hidrégeno entre si, muestran puntos de fusién y de ebullicién més bajos que los
acidos de parecida masa molecular. Incluso los primeros términos son liquidos (el
CH,COOCH, se emplea como disolvente).

Los tres primeros 4cidos se disuelven en agua en todas las proporciones, ya que la
molécula es polar y puede formar puentes de hidrégeno con el agua, pero, a partir del

C,, cuando las propiedades hidréfobas de la cadena adquieren mayor influencia, son
practicamente insolubles.

Como ejemplo de actuacién de los grupos hidréfobos y hidréfilos
vamos a estudiar la accién limpiadora del jabén. El jabén ordinario es
fundamentalmente una sal alcalina de un dcido de cadena larga, R—
COO~Na*. Los aniones del jabén estdn constituidos por una larga
cadena hidrocarbonada hidréfoba (y lipéfila), uno de cuyos extremos
es hidréfilo (-COO").

R— COO Na'
grupo
hidréfobo

El poder detergente del jabon se debe a este doble caracter: 1) la
cadena hidrocarbonada, lipéfila, disuelve las gotitas de grasa, respon-
sables de la suciedad y 2) el ion carboxilato, hidréfilo, solubiliza el

\
H
o)
o
@]
|
~
grupo ,O—H 00C—R QR—COO H—0_
hidroéfilo
H .T H
Q
o
o\
s
|
O
e

gota de grasa

conjunto en agua, arrancandolo del tejido.

Accion limpiadora del jabon

A.55A.- Determina el orden de los puntos de fusion y de ebullicion de las si-
guientes sustancias: acetato de metilo, dcido propanoico (propidnico), etilmetiléter,
acetona. (Escribe las formulas).

A.56A.- Escribe los siguientes compuestos, ordenados por su solubilidad cre-
ciente en agua: butanal, octan-1-ol, octano, etano-1,2-diol (etilenglicol). (Escribe las
férmulas).
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\ 8 \ REACCIONES DE LAS FUNCIONES OXIGENADAS

« 8.1 Sustitucion |

Alcoholes

En los alcoholes, se puede romper el enlace C—-OH y sustituir el grupo OH por un
hal6geno, produciendo un derivado halogenado. La reaccién la dan mejor los alcoholes
secundarios y, sobre todo, los terciarios.

CH,. CH,

,CH-OH + HBr — ,CH-Br + H,0
CH, CH,
propan-2-ol 2-bromopropano

(alcohol isopropilico)
Se lleva a cabo tratando de eliminar el agua de la mezcla reactiva o anadiendo un
exceso de HBr, ya que la reaccion inversa también es posible (principio de Le Chatelier).

Si se quiere realizar dicha reaccién inversa, lo mejor es calentar en disolucion
acuosa basica. Asi, el derivado halogenado produce alcohol.

CH,. CH,
,CH-Br + KOH (agua) — ,CH-OH + KBr (ac)
CH, CH;

Acidos

Ya hemos visto que también el enlace C-OH del grupo acido puede romperse
facilmente. Las reacciones mas importantes de este tipo son las reacciones de esterificacion.
No son, pues, reacciones dcido-base.

Cuando un 4cido reacciona con un alcohol, se produce un éster y agua. El proce-
so es lento y reversible. Se lleva a cabo con mayor facilidad en el caso de los alcoholes
primarios y utilizando un poco de 4cido fuerte (H,SO,) como catalizador.

esterificacion
acido + alcohol = éster + agua

hidrélisis

R-COOH + HO-R’ = R-COO"-R’ + H,0
éster

La prueba de que sale el OH del acido y no del alcohol se consigue marcando
algunas moléculas de alcohol con oxigeno-18, radiactivo. La radiactividad aparece tras la
reaccion en el éster, no en el agua.

Inversamente, al calentar un éster en, medio acuoso acidulado (H"), se produce la
reaccion de hidrdlisis, originandose el acido y el alcohol correspondiente.

Las grasas y aceites, los lipidos mas comunes, son ésteres naturales de la glicerina
y de algunos 4cidos orgénicos de cadena larga (acidos grasos). Las primeras, que estan
formadas por acidos grasos saturados, son s6lidas, mientras que los aceites son liquidos
y contienen 4cidos insaturados.
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Cuando un aceite o grasa se calienta con una disolucién acuosa alcalina, el grupo
éster sufre una reaccion de hidrdlisis que, en este caso, se llama saponificacién, por
obtenerse jabones, es decir, sales alcalinas de los 4cidos grasos, junto con glicerina.

R-COO-CH, R-COO~ Na* HOCH,
| H,0 |

R-COO-CH + 3Na*OH- —— R-COO-Na* + HOCH
| |

R-COO-CH, R”-COO~Na* HOCH,
grasa jabén glicerina
« 8.2 Adicion |
Aldehidos y cetonas

5+ & ) . .
Como el doble enlace “ = (y estd polarizado, en estas reacciones, primero se une
7/

al C la parte negativa del reactivo, y a continuacion lo hace al O la parte positiva (que
suele ser un atomo de H). Tras la adicion, el doble enlace se convierte en uno sencillo y
se forma un —~OH. Asi, la adicién de alcoholes produce hemiacetales.

//Ok\
CH-C( | + HOCH, & CH-CH-OH

OCH,

hemiacetal

. 8.3 Eliminacion |

Alcoholes

Cuando un alcohol se trata con un acido fuerte, como el 4cido sulfirico concen-
trado, a temperaturas moderadamente altas (<150 °C), se produce una eliminacién
intermolecular de agua y la formacién de éteres.

H,SO,
CH,-CH,-OH + HO-CH,-CH, ——— CH,-CH,~-O-CH,~CH, + H,0
<150 °C dietiléter

Sin embargo, a temperaturas mas elevadas (180 °C) se produce una eliminaciéon
intramolecular de una molécula de agua y la formacién de un alqueno. Las eliminacio-
nes las dan siempre mejor los alcoholes terciarios.

CH, CH,
I H,SO, I
CH,~C - OH CH-C + HO
CH, 180 °C CH,
metilpropan-2-ol metilpropeno
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. 8.4 Oxidacion-reduccion |

Alcoholes, aldehidos y cetonas

Estas reacciones pueden utilizarse, en un principio, para distinguir los alcoholes
primarios de los secundarios y de los terciarios. Cuando un alcohol primario se oxida
(con K,Cr,0,, KMnO,, etc.), produce un aldehido que, a su vez, puede oxidarse a acido.

277
oxd. oxd.
RCH,OH —— R-CHO —— R-COOH
alcohol 1° aldehido acido
Los alcoholes secundarios dan lugar a cetonas:
R\ oxd. R
JCHOH ——  °C=0
b R 174
alcohol 2° cetona

Sin embargo, los alcoholes terciarios y las cetonas son dificiles de oxidar, puesto
que su oxidacion supone la ruptura de enlaces carbono-carbono de la cadena.

La reduccién de acidos carboxilicos a aldehidos, y posteriormente a alcoholes,
requiere la utilizacién de reductores como el hidruro de litio y aluminio:

,O  LiAlH, O LiAlH,
R-C! -C R—-CH;-OH
OH H
4cido carboxilico aldehido alcohol

A.57A. Completar las siguientes reacciones:
KMnO,
a) CH,CH,CHOHCH, ——
H+
b) CH,CH,CH=CH, + Br, ——
c¢) CH,COOH + CH,CH,CH,CH,0OH ——

Pd
d) CH,CHO + H, ——>
¢) CH,CH,CH,CH,Cl + OH- (ac) ——>

NaOH
f) CH,COOCH, + H,0 ——

A.58A.- {Como podria obtenerse el compuesto 1,2-dibromobutano a partir de
butan-1-0l?

A.59*.- a) El etanol y el 1,2-dibromoetano pueden obtenerse a partir del mismo
compuesto. Indicar de qué compuesto se trata y las reacciones que nos llevan a la
obtencién de esos compuestos quimicos.

b) Formular la reaccién que se produce al calentar propanoato de etilo en medio
acuoso acidulado, nombrando los productos obtenidos. {Por qué se utiliza el medio
acido?

A.60*.- Escribir las siguientes reacciones organicas, nombrando el producto prin-
cipal de cada uno de ellas e indicando a qué tipo de reacciones pertenecen:

a) Acido propanoico con el butan-2-ol.

b) But-2-eno con hidrégeno en presencia de platino como catalizador.

Reconocimiento de aldehidos.
La oxidacion de los aldehidos se
puede llevar a cabo con
oxidantes suaves como el ion
plata Ag* en medio amoniacal
(reactivo de Tollens). En la reac-
cion, el ion Ag* se reduce a plata
metalica formando un espejo de
plata. Este ensayo es un test

para la identificacién de
aldehidos:
NH, (ac)
R-CHO + Ag* —

— 5 Ag + R-COOH
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A.61*.- Escribir, nombrando reactivos y productos, las ecuaciones correspon-
dientes a las siguientes reacciones:

a) Adicién de un hal6geno a un alqueno.

b) Oxidacién suave de un alcohol secundario.

c) Esterificacién.

A.62*.- Escribir las reacciones y nombrar los productos obtenidos a partir del 1-
butanol:

a) Por combustion.

b) Por oxidacién suave.

c¢) Por deshidratacion.

d) Por reaccién con el acido metanoico.

9 CARACTERISTICAS DE LAS FUNCIONES
NITROGENADAS

9.1 Aminas |

Podemos suponer las aminas como derivados del amoniaco, sustituyendo uno,
dos o los tres atomos de hidrégeno por radicales hidrocarbonados. Existen, asi, tres
clases de aminas: primarias, secundarias y terciarias, respectivamente.

R R
— — 2
R-NH, R  N-H R  N-R
amina primaria amina secundaria amina terciaria

La metilamina, CH,-NH, , es la mas sencilla de las aminas alifaticas, tiene un olor
parecido al amoniaco, y se encuentra en el pescado y en algunos vegetales. La amina
aromética més sencilla es la fenilamina (anilina), C;H,-NH,, produsto de partida para la
preparacion de diversos colorantes.

Las moléculas de las aminas estan unidas entre si por enlace de hidrégeno con el
atomo de nitrégeno. Estos enlaces no son tan fuertes como los que presentan otros
compuestos, como, por ejemplo, los alcoholes.

Las aminas terciarias, al no poder formar enlace de hidrégeno entre sus moléctlas
(no tienen H unido a N), muestran puntos de ebullicién parecidos a los hidrocarburos
correspondientes.

Por otro lado, forman enlace de hidrégeno con las moléculas de agua, lo que
explica la alta solubilidad de los primeros términos.

El comportamiento quimico de las aminas esta relacionado con el caracter basico
que les confiere la presencia de un par de electrones no enlazante en el &tomo de nitré-
geno. El par de electrones no enlazante del 4tomo de nitrégeno, igual que en el amonia-
co, les da capacidad para captar H*. Poseen, pues, caracter basico.

NH, + H,0 = NH,* + OH

amoniaco ion amonio

CH,NH, + H,0 = CHNH,* + OH-

metilamina ion metilamonio
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Sus disoluciones acuosas tienen, por tanto, cardcter basico débil:

La fuerza basica de las aminas alifaticas es comparable a la del amoniaco, mientras
que las aminas arométicas son bases mucho mas débiles.

Las aminas, lo mismo que el amoniaco, reacciona con 4cidos, tanto inorgénicos
como orgéanicos, dando sales de amonio:

CH,-NH, + HCl — CH,-NH,*Cl-

metilamina cloruro de metilamonio

2

Cuando una amina, o el amoniaco, reaccionan con un acido organico se forma
inicialmente una sal que posteriormente se puede deshidratar a alta temperatura para dar
la amida correspondiente:

CH,-COOH + CH,-NH, — (CH,-COO-)(CH,-NH,")

metilamina acetato de metilamonio

calentar
(CH,COO")(CH,-NH,*) —— CH,-CONHCH, + H,O

N-metiletanamida

\« 9.2 Amidas |

Las amidas son mucho menos basicas que las aminas y mucho menos reactivas

(0]

7

“N— forma parte de moléculas muy
[

importantes como las proteinas o algunos polimeros sintéticos de gran importancia in-

dustrial denominados precisamente poliamidas. Algunos antibi6ticos, como la penicili-

na, contiene también el grupo amida.

que los acidos carboxilicos. El grupo amida -C

Una amida importante es la urea, que se encuentra en la orina de los mamiferos, y
se obtuvo por primera vez en el laboratorio en 1828 por el quimico aleman Friedrich
Wohler (1800-1882) por calentamiento de cianato de amonio, un compuesto inorgéanico.
Se prepara industrialmente a partir de amoniaco y diéxido de carbono a una presiéon de
entre 200 400 atm y una temperatura de 200 °C.

2NH, +CO, — HN-CO-NH, + H,0
La urea se utiliza como fertilizante debido a su alto contenido en nitrégeno, y
también en la fabricacién de plasticos y adhesivos.

« 9.3 Nitrocompuestos y nitrilos |

Los nitrocompuestos son derivados que poseen el grupo funcional nitro, -NO,,
unido a un radical que puede ser alifdtico o aromaético. Los nitrilos son compuestos
orgénicos nitrogenados que se caracterizan por tener el grupo funcional denominado
ciano, -C=N.

Los nitrocompuestos, en general son liquidos a temperatura ambiente, de olor
agradable y poco solubles en agua. Los derivados aromaticos que poseen varios grupos
nitro en la molécula se caracterizan por ser bastante inestables termodinamicamente, por
lo que se utilizan como explosivos.

Los nitrocompuestos alifaticos, nitroalcanos, se pueden preparar por reaccion de
hidrocarburos con 4cido nitrico a temperatura elevada; como por ejemplo el nitroetano:
400 °C
CH,CH, + HNO, —— CH,-CH,-NO, + H,0

nitroetano
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Los nitrocompuestos arométicos generalmente se preparan por nitracion directa
del anillo aromético con 4cido nitrico (sustitucién electrofilica); como por ejemplo, el
2,4,6-trinitrotolueno que es un poderoso explosivo conocido como TNT.

o
ON _NO,

|
NO,

2.,4,6,-trinitrotolueno

Los Los nitrilos presentan un marcado caracter polar debido a la polaridad del
enlace C=N, por lo que generalmente son liquidos que presentan puntos de ebullicién
relativamente elevados.

Los nitrilos se pueden preparar por reaccién de derivados hologenados de los
hidrocarburos con cianuro de sodio:

—CH,Cl + NaC=N — @—CHZCEN + NaCl

fenilclorometano feniletanonitrilo

Otro procedimiento de obtencién de nitrilos es la deshidratacién de amidas no
sustituidas en presencia de agentes quimicos deshidratantes (P,0,):

~H,0
CH,-CH,~-CONH, — CH,-CH,-C=N

propanamida propanonitrilo

\ 1 0\ POLIMEROS SINTETICOS

Como hemos visto anteriormente, las reacciones orgénicas de polimerizacion con-
sisten en la combinacién quimica de un cierto ntimero de moléculas simples, denomina-
das mondmeros, para formar una sola molécula de gran tamano, el polimero. Su masa
molecular suele oscilar entre 10000 y varios millones.

Estas sustancias pueden ser de origen natural, como los polisacaridos, las protei-
nas o los acidos nucleicos, o de origen artificial, como por ejemplo, las que considera-
mos a continuacion.

Las propiedades fisicas y quimicas de los polimeros sintéticos son claramente
diferentes de las propiedades de las sustancias de partida. En general, poseen elastici-
dad, cierta resistencia al ataque quimico, buena resistencia mecénica, térmica y eléctrica,
y baja densidad.

Estas propiedades confieren una gran utilidad para numerosas aplicaciones prac-
ticas, dada su facilidad para el moldeo, el hilado en fibras o la produccién de laminas
muy finas. Su repercusién en el modo de vida de la sociedad humana actual es evidente.

Hay que tener en cuenta que, ademas de los enlaces covalentes que mantienen
unidas las moléculas de los mondémeros, suelen estar presentes otras interacciones
intermoleculares e intramoleculares que influyen notablemente en las propiedades fisi-
cas del polimero.

258



. 10.1 Clasificacion |

Los polimeros se clasifican de acuerdo con distintos criterios: la forma de prepa-
racién, su composicion, las propiedades fisicas y las aplicaciones, etc.

Segtn el tipo de reaccién que produce la polimerizacién, pueden ser polimeros de
adicién o polimeros de condensacion.

* En los polimeros de adicién la férmula empirica o minima es la misma que la
del monémero de partida. Por ejemplo:

CH,=CHCl + CH,=CHCl + ... —> 1 CH,— ICH— CH,— ICH— CH,— (le
Cl Cl Cl /n
Cloroeteno (cloruro de vinilo) Cloruro de polivinilo (PVC)
monomero polimero

Este proceso es una polimerizacion por reaccion en cadena y tiene lugar con inter-
vencion de radicales libres por accion de catalizadores. Se produce por yuxtaposicion de
unidades de monémero con algtin enlace multiple sin liberacién de otras moléculas
simples, como H,O, NH,, etc.

Son polimeros de adicién el cloruro de polivinilo (PVC), el polietileno, el poliestireno,
etc.

* Los polimeros de condensacion se forman mediante combinacién de las unida-
des de mon6émeros y eliminacién de moléculas sencillas entre cada dos unidades.

El proceso se denomina polimerizacion por pasos, ya que tiene lugar paso a paso
en los dos extremos de la cadena mediante reacciones sucesivas. Por ejemplo:

o) () (0] o)
CH,— o—lé— —lé—o—CH3 + CH,OH—CHOH —> o—g— —g—o—CHZ—CHzo
n
Tereftalato de dimetilo Etilenglicol Dracon

Son polimeros de condensacion el dacron, la baquelita, las poliamidas, etc.

Segtn la naturaleza de los monémeros, los polimeros pueden ser homopolimeros
y copolimeros.

* Los homopolimeros estan formados por un solo tipo de mondémero. Asi, el

polipropileno, el polietileno y el PVC estan formados, respectivamente, por unidades de
propeno, de eteno y de cloroeteno.

CHCH=CH, + CHCH=CH, + .. —— -+ CH,~CH— CH,~CH— CH~CH
|
CH3 CH3 CH} n
Popeno (propileno) Polipropileno

* Los copolimeros se forman por unién de dos o mas clases de monémeros dife-
rentes, como el dacrdn, las resinas de fenolformaldehido, etc.
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Por sus propiedades y su utilizacion, los polimeros se clasifican en elastémeros,
fibras y plasticos.

* Los elastomeros se caracterizan por su elasticidad y resistencia a los agentes
quimicos y al calor. Las fuerzas intermoleculares suelen ser débiles. Por su semejanza
estructural con el caucho natural, se denominan cauchos sintéticos.

* Las fibras, utilizadas como material textil reemplazando o complementando a
las fibras naturales, como algodén, lana o seda, se caracterizan por sus buenas propieda-
des, que mejoran las de las fibras naturales: gran resistencia a la traccién, a la formacién
de arrugas y al desgaste, ligereza, poca absorciéon de la humedad, planchado permanen-
te, etc.

Las fibras se preparan por extrusion de material fundido a través de pequenos
orificios. Una vez enfriadas, pueden alargarse hasta cuatro veces mas que la longitud
inicial.

El llamado punto de fusion cristalino, es decir, la temperatura a la que el sélido se
transforma en liquido, debe ser superior a los 200 °C para que no funda la fibra con el
planchado. La temperatura de transicién vitrea, a la que el polimero se reblandece, debe
ser superior a la temperatura ambiente, de modo que el tejido no se arrugue pero retenga
las dobleces.

Pertenecen a este grupo el nailon, el dacrén, las fibras acrilicas, etc.
* Los plasticos constituyen un grupo heterogéneo de polimeros de propiedades

estructurales y fisicas muy variadas, y con aplicaciones muy diversas, como aislantes
eléctricos, cubiertas protectoras de aparatos, laminas transparentes, etc.

Los plasticos termoestables, como la baquelita, no pueden ablandarse ni moldearse
mediante recalentamiento, mientras que los termoplasticos pueden ablandarse y moldearse
por accién del calor y vuelven a endurecer al ser enfriados; el proceso es reversible y
normalmente no implica cambios quimicos. De este tiltimo tipo son el PVC, el poliestireno,
el polimetacrilato de metilo, etc.

. 10.2 Polimeros de uso comun |

Entre los polimeros de condensacién més importantes destacan: el nailon, el
dacrén, las resinas alquidicas y la baquelita.

* Nailon. Pertenece al grupo de las poliamidas. Se trata de copolimeros de diaminas
y acidos dicarboxilicos mediante enlaces amida.

(@) (@)
280 °C [l [l

NH,(CH,),NH, + HOOC(CH,),COOH —> ~+NH(CH,);NHC (CH,),C—| + H,0

n

Hexametilendiamina Acido adiptico Nailon 66

Es una de las fibras mas importantes. Se usa en la fabricacién de tejidos, telas de
paracaidas, cuerdas, alfombras, medias y muchos otros articulos.

* Dacron. Es un polimero del grupo de los poliésteres. Se obtiene por
polimerizacion del tereftalato de dimetilo con etilenglicol mediante enlaces éster.

Se comercializa con nombres diversos: terylene, tergal, terlenka... Solo o mezcla-
do con otras fibras es muy 1til para la fabricacion de prendas de vestir que no se arrugan.

* Resinas alquidicas. Son polimeros termoestables en forma de red que se obtie-
nen a partir de anhidrido ftélico y glicerol.
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Se usan en la fabricacién de cascos para embarcaciones, carrocerias de automovi-
les, aparatos domésticos e industriales, etc.

* Baquelita. Es un polimero termoestable formado mediante condensacién de fenol
y metanal (formaldehido). Sus aplicaciones son muy variadas, dada su facilidad de mol-
deo, para la fabricacién de objetos diversos. Frecuentemente se le anniaden materiales de
relleno.

Polimeros de adicion importantes son: el polietileno, el poliestireno, el cloruro de
polivinilo, el polimetacrilato de metilo, el poliacrinonitrilo y el teflon.

* Polietileno. Polimero termoplastico de aspecto céreo. El polietileno de baja pre-
sién tiene alta densidad, es més cristalino y de estructura menos ramificada que el de
alta presion, lo que da a aquél una solidez y dureza elevadas.

Es uno de los polimeros mas inertes a los reactivos quimicos, resulta flexible y es
muy buen aislante eléctrico y térmico. Se usa en la fabricacién de aislamientos eléctricos,
tuberias, botellas y recipientes de todo tipo, laminas transparentes para invernaderos y
taneles de cultivos, persianas, envolturas, juguetes, etc.

* Poliestireno. Termopléastico muy usado en la fabricacién de gran variedad de
objetos moldeables y recipientes. El poliestireno expandido se utiliza como material
protector y como aislante actstico y térmico.

¢ Cloruro de polivinilo (PVC). Se obtiene por polimerizacién del cloroeteno o
cloruro de vinilo. Es un material termopléstico duro y resistente que se usa como aislan-
te de cables eléctricos, en tuberias, cortinas, platos, envases, bandejas, juguetes, discos
fonogréficos, telas impermeables, suelos, elementos de construccion etc.

* Polimetacrilato de metilo (plexiglas o lucita). Es un pléstico incoloro, transpa-
rente y facilmente moldeable en caliente. Con frecuencia sustituye al vidrio ordinario en
lentes y equipos 6pticos, mobiliario, vidrios de seguridad, etc., por lo que se le denomi-
na vidrio orgdnico.

El caucho, eslabon entre lo natural y lo sintético

El caucho natural, es un hidrocarburo que se encuentra en el latex de ciertos
arboles de la zona tropical, como el Hevea Brasiliensis. Es un producto viscoso y pegajo-
so, blando en caliente y duro y quebradizo en frio; cuando se estira no vuelve a adquirir
su forma primitiva.

CH,
|
H-C=C-C=C-H
| | |
H H H

Mondémero del caucho
2-metilbuta-1,3-dieno

Charles Goodyear, descubrié en 1839, que haciendo reaccionar el caucho natural
con azufre se obtiene un producto con unas propiedades mas ttiles que el caucho natu-
ral: no se deforma con el calor, no es quebradizo en frio, no es pegajoso y si se estira
recupera después su forma primitiva. El proceso recibe el nombre de vulcanizacién. La
estructura del caucho vulcanizado es:
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CH, CH, CH,
| | |

CH,
\

—CH,—C—CH— CH,—CH,—C=CH— CH,—CH,—C—CH— CH,— CH,— C=CH— CH,—

. .
S S S S
I I
S S CH, S S
| | .

CH,
\

— CH,—HC—C— CH,— CH,— CH,— C=CH— CH,— HC —C — CH,— CH,— CH,— C—=CH —

| |
CH, CH,

Con el caucho vulcanizado comenz6 el gran desarrollo de la industria de neuma-
ticos para vehiculos de motor.

Los cauchos sintéticos forman un grupo de gran aplicacién industrial. Son, en
general, menos elasticos que el caucho natural pero mas resistentes que éste al calor y la
oxidacién. Veamos algtin ejemplo.

* Caucho buna. Se obtiene por polimerizacion del butadieno.
CH,=CH-CH=CH, — (-CH,-CH=CH-CH,-CH,-CH=CH-CH,-)_
buta-1,3-dieno Polibutadieno
* El neopreno se obtiene por polimerizacion del cloropreno:
CH,=C-CH=CH, — (-CH,-C=CH-CH,-),

| |
Cl cl

2-clorobuta-1,3-dieno Neopreno

. 10.3 Polimeros de origen natural |

Las células que forman los organismos vivos estdn constituidas por una serie de
compuestos quimicos basicos: gltcidos o hidratos de carbono, lipidos y proteinas. Junto
a éstas también juegan un papel importante los acidos nucleicos. Todas estas sustancias,
con la excepcién de los lipidos, estan constituidas por moléculas gigantes o biopolimeros.

Entre los hidratos de carbono cabe mencionar el almidén* y el glucégeno que
constituyen la reserva alimenticia de plantas y animales respectivamente.

Otro hidrato de carbono es la celulosa* que se encuentra en las partes lenosas de
las plantas constituyendo tejidos de sostén. Tiene gran importancia industrial, pues
constituye la parte fundamental de las fibras vegetales de algodén, lino, canamo, etc., y
es la base para la fabricacion industrial del papel, las nitrocelulosas y el rayén o seda
artificial.

Las proteinas son macromoléculas formadas por la unién de otras sustancias mas
sencillas, los aminoacidos. Las proteinas son especificas: cada especie animal o vegetal
fabrica las suyas, diferentes a las de otras especies e incluso distintas de unos indivi-
duos a otros de la misma especie; esta es una de las causas de rechazo en los trasplantes
de érganos y en las transfusiones de sangre. Ejemplos de proteinas son la albamina de la
clara de huevo, la caseina de la leche, la hemoglobina de la sangre que sirve para trans-
portar el oxigeno a las células y la insulina, cuya carencia provoca la diabetes.

Los 4cidos nucleicos son biopolimeros que juegan un papel fundamental en los
seres vivos. Uno de ellos es el acido desoxirribonucleico (ADN), en cuya molécula esta
almacenado el c6digo genético. Las moléculas de esta sustancia tienen una estructura
semejante para todos los seres vivos, pero también notables diferencias de unas especies
a otras, e incluso entre individuos diferentes de una misma especie.

262

Los tubérculos de algunas plantas
como la patata, estan formados,
fundamentalmente, por almidon.

* El almidén y la celulosa son
polimeros de la glucosa, de for-
mula molecular C, H,, O,, que se
diferencian entre si en el tamano
y forma de las cadenas.



ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

1. Escribir y nombrar todos los isémeros estructurales de férmula C,H,Cl.

2. Escribir las siguientes reacciones y nombrar los productos:
a) metilpropeno + cloro.

b) But-2-ino + agua.

¢) But-2-eno + cloruro de hidrégeno.

d) 4-metilpent-2-eno + hidrégeno.

e) etileno +agua.

3. Formular y nombrar los tres hidrocarburos con doble enlace, que, mediante la adicién de hidr6geno, dan
3-metilpentano.

4. Un hidrocarburo no ramificado, A, tiene de férmula C;H, ,. Puede decolorar una disolucién de bromo en tetracloruro
de carbono y obtenerse a partir de un hidrocarburo B por adicién de hidrégeno. La molécula de B tiene un enlace multiple
en el extremo de su cadena.

a) Escribir las formulas de A y B.

b) Existe un hidrocarburo saturado no ramificado isémero de A. .Cuél es?

c¢) Dar las férmulas de dos hidrocarburos no ramificados isémeros de A.
5. Dadas las siguientes formulas moleculares, indicar si cada uno de los compuestos podria ser un alcohol, un éter,

un aldehido, una cetona o un acido (escribir las férmulas estructurales).
a) CH,O

6. Hay dos alcoholes y un éter con la misma férmula molecular: C,H,O. {Cudles son? Escribir sus férmulas.

7. El éter dietilico y el butan-1-ol son dos compuestos que presentan la misma férmula empirica, pero sus puntos de
ebullicién son, respectivamente, 34,5 °Cy 117 °C. {Cémo se explica esta diferencia?
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\ 1 \ SUSTANCIAS SIMPLES

Se llaman sustancias simples a las que estdn constituidas por una sola clase
de atomos.

Podemos clasificarlas en dos grupos segtn su estructura molecular:

a) Estructura o formula molecular definida. Estdn constituidas por molécu-
las discretas, de pocos atomos, aunque todos de la misma clase. Se utilizan prefijos

(mono, di, tri...) para indicar el nimero de atomos que forman la molécula. El prefijo
mono se usa s6lo si la sustancia no se presenta en la naturaleza formada por moléculas

monoatémicas.
Formula | Nombre sistematico INombre alternativo aceptado
H, dihidrégeno
F, diflaor
Cl, dicloro
Br, dibromo
I diyodo
N, dinitrégeno
(0] monooxigeno
0, dioxigeno oxigeno
0, trioxigeno 0zono
P, tetrafésforo fésforo blanco
S hexaazufre
He helio
Ne neoén
Ar argén

b) Estructura o formula molecular indefinida. En éstas podemos incluir las
sustancias simples reticulares o de red covalente y los metales. Su nombre coincide
con el del elemento correspondiente y usaremos como férmula su simbolo.

Sustancias simples reticulares: C (diamante), Si (silicio)...
Metales: Fe (hierro), Au (oro), Na (sodio), Zn (cinc)...

\ 2 \ CATIONES

Denominamos iones a especies mono o poliatémicas que tienen carga eléctrica
neta distinta de cero. Los llamamos cationes si la carga eléctrica es positiva y aniones
si es negativa.

Formulacion de cationes

Si son monoatémicos, se formulan con el simbolo del elemento y como supe-
rindice, el niimero de carga (ntimero de electrones que ha perdido seguido del simbolo

2

Gradicionalmente se han usado\

los nombres de hidrégeno, oxige-
no, nitrégeno, fluor, cloro, bromo
y yodo para indicar las sustancias
formadas por moléculas diatomi-
cas ya que asi se encuentran en
su estado natural. Aunque sélo se
admite el nombre de oxigeno, los

Ciemés son muy utilizados.

Y,
NP Prefijo Prefijo
multiplicador|alternativo

1 mono

2 di bis

8 tri tris

4 tetra tetrakis

5 penta pentakis

6 hexa hexakis

7 hepta heptakis

8 octa octakis

9 nona nonakis
10 deca dedakis
11 undeca undecakis
12 dodeca dodecakis
20 icosa icosakis

Prefijos multiplicadores




+ para los cationes) y se nombran con el nombre del elemento seguido del niimero
de carga entre paréntesis, sin dejar espacio: Ca?*, catién calcio(2+); Fe®*, cation hie-
rro(3+). Se puede prescindir del ntmero de carga si s6lo hay un valor para un cation.

Numeros de oxidacion

Se trata de un namero que se utiliza en las reacciones redox para reconocerlas.
El namero de oxidacién se obtiene mediante un conjunto de reglas que estudiaremos
cuando las vayamos a usar. En el caso de los cationes monoatémicos coincide con el
namero de carga.

Otra forma de nombrar los cationes es sustituir el nimero de carga por el na-
mero de oxidaciéon que se escribird con ntimeros romanos prescidiendo del signo +.
Si un elemento sélo tiene un ntmero de oxidacién, no es necesario ponerlo.

También existe la posibilidad de que las cargas positivas correspondan a grupos
de atomos. En tal caso hablamos de iones poliatémicos. Para los cationes homopo-
liatémicos (s6lo un elemento), la IUPAC recomienda usar el ntimero de carga por ser
menos ambiguo que el nimero de oxidacién. En ningtn caso se utilizardn ntimeros
de oxidacion fraccionarios.

L Nombre

Férmula Con n° de carga Con n° de oxidacién
H* cation hidrégeno(1+) | catién hidrégeno
Nat | catién sodio(1+) catién sodio

Mg?* | catién magnesio(2+) | catién magnesio

Cu* | cati6n cobre(1+) catién cobre(I)
Cu?* | catién cobre(2+) cation cobre(II)
Au* | catién oro(1+) catién oro(I)
Au’t | catién oro(3+) catién oro(II)

Hg?* | catién mercurio(2+) cation mercurio(II)

Hg,?* | catién dimercurio(2+) | catién dimercurio(I)

Otra posibilidad es la de cationes heteroatémicos, con mas de un elemento.
En este curso s6lo estudiamos dos casos:

P Nombre
Formula : e n
Sistematico Alternativo aceptado
H,0* cation oxidonio cation oxonio
NH4Jr cation azanio cation amonio



\ 3 \ COMPUESTOS BINARIOS

Son compuestos formados por dos elementos diferentes.

Formulacion

Se escribe siempre en primer lugar el simbolo del elemento menos electrone-
gativo (lo llamaremos elemento electropositivo), y a continuacion el del elemento mas
electronegativo, indicando mediante subindices la proporcién entre ambos.

Para determinar cudl es el elemento mas electronegativo se ha tomado por
convenio el orden expresado en la siguiente figura siguiendo la flecha desde el fltior
hasta el radén, que coincide aproximadamente con los valores de electronegatividad.
En la figura puede observarse que se toman los grupos en orden descendente y hacia
abajo, dejando el hidrégeno entre los grupos 16 y 15.
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Nomenclatura

El elemento mas electronegativo (segtn el convenio citado) se nombra
primero y terminado en -uro. El otro elemento se nombra después sin cambiar el
nombre. Si el elemento mas electronegativo es el oxigeno, el compuesto recibe el
nombre de 6xido.

Por tanto los compuestos binarios se nombran en orden inverso a como apa-
recen en la férmula.

Para conocer las proporciones de cada elemento en la férmula usamos prefijos
que indican el namero de cada cual. El prefijo mono se omite, salvo en el caso de que
exista méds de un compuesto con los mismos elementos, donde se podra usar para las
combinaciones 1:1, para evitar ambigiiedades: CO, monéxido de carbono. Por la misma
razon, se puede prescindir de los prefijos si sélo hay un tipo de compuesto con dos
elementos determinados: Mg,P,, difosfuro de trimagnesio o fosfuro de magnesio.

Alternativamente, podemos nombrarlos sin prefijos, usando los ntimeros de

carga o de oxidacién. Para ello, se intercambian estos ntimeros, colocdndolos como
subindices del otro elemento y simplificdndolos si es posible.

« 3.1 Hidruros |

Son las combinaciones del hidrégeno con los demas elementos. El nimero de
oxidacién del hidrégeno es por definicién 1, positivo cuando combina con elementos de
los grupos 16 0 17 y negativo en los demas casos. El de los demas elementos depende
del grupo de la tabla al que pertenece:

4

—

C—:r» ————m—— T

&

o




Se formulan escribiendo para los grupos 16 y 17, primero el H con un subindice
igual al nimero de carga o de oxidacién del otro elemento, luego éste. Al contrario
para el resto. Asi se sigue la regla general de formulaciéon que indica que se escribira
siempre a la izquierda el elemento menos electronegativo (cargado positivamente) y a
la derecha el mas electronegativo (cargado negativamente).

Se nombran al contrario de como se escriben, terminando siempre el primer
elemento con el sufijo—uro. En algunos casos se sigue utilizando su nombre tradicional.

Férmula Nombre con prefijos Nombre con n°s de oxidacion| Disuelto en agua
NaH hidruro de sodio hidruro de sodio
CaH, | (di)hidruro de calcio hidruro de calcio
FeH, | dihidruro de hierro hidruro de hierro(II)
FeH, | trihidruro de hierro hidruro de hierro(III)
BH, trihidruro de boro hidruro de boro(III)
SiH, tetrahidruro de silicio hidruro de silicio(IV)
PH, trihidruro de f6sforo hidruro de fésforo(III)
H,S sulfuro de (di)hidrégeno sulfuro de hidrégeno acido sulfhidrico
H,Se | selenuro de (di)hidrégeno | selenuro de hidrégeno acido selenhidrico
H,Te | telururo de (di)hidrégeno | telururo de hidrégeno acido telurhidrico
HF fluoruro de hidrégeno fluoruro de hidrégeno acido fluorhidrico
HCI cloruro de hidrégeno cloruro de hidrégeno acido clorhidrico
HBr bromuro de hidrégeno bromuro de hidrégeno acido bromhidrico
HI yoduro de hidrégeno yoduro de hidrégeno acido yodhidrico

Los paréntesis sobre los prefijos indican que se pueden omitir, no que entre

en el nombre.

Otra forma de nombrar los hidruros es con la nomenclatura de sustituciéon
basada en los hidruros progenitores. Por sustituciéon de los hidrégenos se obtienen
otras moléculas cuyo nombre deriva del correspondiente hidruro. Se utiliza mucho

en organica.

En la siguiente tabla tienes los hidruros progenitores que se utilizan en esta
nomenclatura y debes memorizar los sombreados.

( Agua y amoniaco )
Los hidruros de nitrogeno, NH,, y

oxigeno, H,0, se siguen llamando
amoniaco y agua respectiva-
mente.

Los nombres de azano y oxidano

s6lo se usan para compuestos
derivados de estas estructuras.
en la llamada nomenclatura de
ksustitucién. )

Grupo 13 Grupo 14 Grupo 15 Grupo 16 Grupo 17
BH, CH, NH, H,0 HF
borano metano azano o oxidano o fluorano

amoniaco agua
AlH, SiH, PH, H,S HCl
alumano silano fosfano sulfano clorano
GaH, GeH, AsH, H,Se HBr
galano germano arsano selano bromano
InH, SnH, SbH, H,Te HI
indigano estannano estibano telano yodano
TlH3 PbH 4 BiH3 HZPO HAt
talano plumbano bismutano polano astano




A.1.- Escribe la férmula o el nombre de los siguientes compuestos:

hidruro de rubidio HgH, arsano HBr
octoazufre BH, argbn P,
acido telurhidrico NaH estibano CuH,
yoduro de hidrégeno  UH, tetrahidruro de germanio CH,

. 3.2 Oxidos |

Son las combinaciones binarias del oxigeno con otros elementos, exceptuando
los hal6genos. El niimero de oxidacién del oxigeno o el de carga, en su caso, es 2 ne-
gativo. Los de los otros elementos vienen definidos por el grupo a que pertenecen en
la tabla periddica, y pueden tomar mas de un valor ya que algunos elementos forman
varios 6xidos distintos.

Al ser el oxigeno el elemento mas electronegativo, después del flaor, tiene
tendencia a captar dos electrones totalmente, por lo que la mayoria de los 6xidos son
compuestos bastante iénicos.

Se nombran con la palabra 6xido seguida del elemento que acompana al oxi-
geno. Cuando este elemento forma varios 6xidos existen dos formas de diferenciarlos:

- Con prefijos que indican el niimero de atomos que se representan en la for-
mula. El prefijo «xmono» sélo se utiliza si hay un atomo de cada clase: CO, monéxido
de carbono y diferenciarlo de otros éxidos formados por el mismo elemento. Si un
elemento sélo puede formar un 6xido se puede prescindir de ponerle prefijos.

- Con los niimeros de carga o de oxidacion: indicando los del elemento que
acompana al oxigeno.

Se formulan escribiendo primero el elemento con el subindice 2, que es el
namero de oxidacion o carga del oxigeno, y seguidamente el oxigeno con un subindice
correspondiente al del otro elemento. Si éste es par se simplifican ambas subindices
dividiendo por dos.

Férmula Nombre con prefijos Nombre con n°s de oxidacién Nombre con n°® de carga
Na,O 6xido de (di)sodio 6xido de sodio 6xido de sodio

MgO 6xido de magnesio 6xido de magnesio 6xido de magnesio
AlLO, (tri)6xido de (di)aluminio 6xido de aluminio 6xido de aluminio

FeO monéxido de hierro 6xido de hierro(II) 6xido de hierro(2+)
Fe,O, trioxido de dihierro 6xido de hierro(III) 6xido de hierro(3+)
HgO monéxido de mercurio 6xido de mercurio(II) 6xido de mercurio(2+)
Hg,O 6xido de dimercurio 6xido de dimercurio(I) 6xido de dimercurio(2+)
MnO, di6xido de manganeso 6xido de manganeso(IV)

CO monéxido de carbono 6xido de carbono(II)

CO, di6xido de carbono 6xido de carbono(IV)

SiO, di6oxido de silicio 6xido de silicio(IV)

N,O 6xido de dinitrégeno 6xido de nitrogeno(I)

NO monéxido de nitrégeno 6xido de nitrégeno(II)

N,O, tribxido de dinitrégeno 6xido de nitrogeno(I1I)

NO, di6xido de nitrogeno 6xido de nitrogeno(IV)

N,O, pentadxido de dinitr6geno 6xido de nitrogeno(V)

SO, diéxido de azufre o6xido de azufre(IV)

SO, trioxido de azufre o6xido de azufre(VI)

Los ntimeros de carga s6lo se utilizan cuando las sustancias son iénicas, es
decir, en las que existen cationes y aniones. Por ello, en la Gltima columna sélo se
recogen este tipo de sustancias.
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Peréxidos

El grupo caracteristico de estos compuestos es el ion peréxido O,%, cuyo ni-
mero de carga es 2— y el nimero de oxidacion del oxigeno es en este caso particular —1.

Se nombran con la palabra peréxido seguida del nombre del elemento y su
numero de carga o el de oxidacién, o bien, como 6xidos con los prefijos multiplicadores
o con los nimeros de carga o los nimeros de oxidacion.

Se formulan escribiendo primero el simbolo del elemento con el subindice 2 y
a continuacion el simbolo del oxigeno con otro subindice correspondiente al producto
del ntiimero de carga o de oxidaciéon del elemento por dos (ntimero de carga del grupo
peréxido); s6lo se puede simplificar si permanece el grupo O,.

Formula

Nombre con prefijos

Nombre con n° de carga

Alternativo aceptado

Na,O, | diéxido de disodio diéxido(2-) de sodio
Ca0, diéxido de calcio diéxido(2-) de calcio
ZnO, diéxido de cinc diéxido(2-) de cinc
CuO, dioxido de cobre dioxido(2-) de cobre(2+)

H,0,

di6xido de dihidrégeno

peroxido de sodio
perdxido de calcio
peroxido de cinc
peroxido de cobre(2+)
peréxido de hidrégeno

0 agua oxigenada

Si se quiere usar la nomenclatura sistemética con ntimeros de oxidacién, el

grupo peréxido se nombrara diéxido(-I).

A.2.- Escribe la formula o el nombre de los siguientes compuestos:

6xido de calcio Li,O 6xido de dinitrégeno CO
6xido de cobalto(III) CdO 6xido de potasio PbO
di6xido de magnesio B,0, peroxido de hierro(2+) Au,O
6xido de hierro(II) SeO, di6xido de manganeso PtO,
tetra6xido de dinitrégeno  SrO dioxido de silicio BaO,
6xido de cobalto(II) AlLO, 6xido de cobre(II) TiO,

. 3.3 Otros compuestos binarios |

En este apartado veremos estos compuestos excepto los ya estudiados, hidru-
ros y 6xidos. El elemento electronegativo actiia normalmente con un sélo ntmero de
oxidacién o de carga negativo, como queda reflejado en la siguiente tabla:

Grupo |13|14|15| 16| 17
N°deoxidaci6n| -3 | -4 | -3 | -2 | -1

Se nombran con el elemento electronegativo terminado en —uro seguido del
otro elemento y los prefijos que se han aplicado a los 6xidos segan las distintas no-
menclaturas.

Se formulan siguiendo la regla general, primero el elemento electropositivo
y después el electronegativo, intercambiando sus ntimeros de carga u oxidacion.



Férmula

Nombre con prefijos

Nombre con n°s de oxidaciéon

Nombre con n°® de carga

(di)fluoruro de magnesio
monobromuro de cobre
dicloruro de cobre
monosulfuro de manganeso
trisulfuro de dimanganeso
monoselenuro de cobalto
(di)nitruro de (tri)calcio
monoboruro de cromo
monofluoruro de bromo
heptafluoruro de yodo
hexafluoruro de azufre
trisulfuro de diantimonio
(di)sulfuro de carbono
fosfuro de boro

diyoduro de trioxigeno
difluoruro de oxigeno

fluoruro de magnesio
bromuro de cobre(I)
cloruro de cobre(II)
sulfuro de manganeso(II)
sulfuro de manganeso(III)
selenuro de cobalto(II)
nitruro de calcio

boruro de cromo(III)
fluoruro de bromo(I)
fluoruro de yodo(VII)
fluoruro de azufre(VI)
sulfuro de antimonio(III)
sulfuro de carbono
fosfuro de boro

A.3.- Escribe la formula o el nombre de los siguientes compuestos:

bromuro de potasio FeP pentafluoruro de bromo CCl,
sulfuro de sodio PtF, tricloruro de yodo PBr,
arsenuro de cinc PbI, disulfuro de silicio Sb,S,
selenuro de plomo(IV) Au,S mononitruro de fésforo IC1
dicloruro de dimercurio(I) Na,Sb  hexafluoruro de azufre NF,
difosfuro de trihierro SnCl,  pentabromuro de fésforo IF
fluoruro de calcio CoBr, tetrayoduro de azufre Sel,
tribromuro de oro CaSe dibromuro de heptaoxigeno OCI,

Puede observarse en las tltimas formulas de la actividad anterior o en la tabla,
que las combinaciones binarias del oxigeno con los hal6genos ya no se denominan
6xidos, dado que el orden que se ha aceptado por convenio (ver tabla de secuencia de
elementos) sitia como elementos mas electronegativos a los halégenos, antes que al
oxigeno, aunque en realidad, sélo el fldor lo es. Para ellos usaremos tinicamente los
prefijos multiplicadores.

\ 4 \ HIDROXIDOS

Son combinaciones de cationes con el anién hidr6xido, OH™, cuyo ntiimero de
carga es 1-.

Se nombran como hidréxidos del catién que acompana. Se utilizan las nomen-
claturas que ya hemos usado para los binarios.

Se formulan colocando primero el catién, sin la carga, y luego tantos grupos
OH como nimero de carga tenga el catién.

fluoruro de magnesio
bromuro de cobre(1+)
cloruro de cobre(2+)
sulfuro de manganeso(2+)
sulfuro de manganeso(3+)
selenuro de cobalto(2+)
nitruro de calcio

boruro de cromo(3+)

Férmula Nombre con prefijos Nombre con n°® de oxidacién Nombre con n°® de carga
NaOH hidréxido de sodio hidréxido de sodio hidréxido de sodio
Ca(OH), (di)hidréxido de calcio hidréxido de calcio hidréxido de calcio
Fe(OH), trihidréxido de hierro hidréxido de hierro(III) hidréxido de hierro(3+)
Fe(OH), dihidréxido de hierro hidréxido de hierro(II) hidréxido de hierro(2+)
NH,OH hidréxido de amonio hidréxido de amonio hidréxido de amonio



A.4.- Escribe la formula o el nombre de los siguientes compuestos:

hidréxido de litio hidréxido de cromo(III) KOH Co(OH),
dihidr6xido de cobre  hidréxido de amonio Al(OH), Mg(OH),

\ 5 \ ACIDOS Y ANIONES DERIVADOS

Los acidos son sustancias en las que casi siempre participa el hidrégeno. Dis-
tinguimos dos grandes grupos de 4cidos: los hidracidos, que son combinaciones del
hidrégeno con un no metal y los oxoacidos, que son combinaciones del hidr6geno con
el oxigeno y otro elemento, generalmente un no metal.

En las tablas que siguen, y a la derecha, hemos reflejado los aniones que
proceden de cada acido al perder protones (iones H*). Fijate en que por cada protén
perdido por el 4cido, el anién adquiere una carga negativa. De esta forma conociendo
los dcidos podras formular sin dificultad tanto los aniones que pueden formar, como
las sales que, a su vez, forman con los cationes.

. 5.1 Hidracidos |

Son los hidruros de los grupos 16 y 17, que ya conocemos. Se les llama dcidos
porque sus disoluciones en agua presentan propiedades acidas.

Se nombran:

- Usando la nomenclatura sistematica, colocando el sufijo —uro al nombre del
no metal seguido de la expresion de hidrégeno. Se puede usar el prefijo multiplicador
para el hidrégeno aunque no suele ponerse.

- La nomenclatura tradicional no estda admitida por la IUPAC, pero atn se
utiliza con frecuencia cuando estos hidruros estan disueltos en agua. Segin esta no-
menclatura se nombran del siguiente modo: acido + nombre del no metal + -hidrico

Férmula Nombre con prefijos Nombre vulgar en disoluciones Aniones
HF fluoruro de hidrégeno acido fluorhidrico F- fluoruro
HCI cloruro de hidrégeno “ clorhidrico Cl- cloruro
HBr bromuro de hidrégeno “  bromhidrico Br~ bromuro
HI yoduro de hidrégeno “  yodhidrico I yoduro
H,S sulfuro de (di)hidrégeno “ sulfhidrico HS- hidrogenosulfuro
SEa sulfuro
H,Se selenuro de (di)hidrégeno “ selenhidrico HSe~  hidrogenoselenuro
Se?- selenuro
H,Te telururo de (di)hidrégeno “ telurhidrico HTe™ hidrogenotelururo
Te?" telururo




. 5.2 Oxoacidos |

En este caso, siempre hay hidrogeno, un no metal (el atomo central) y oxigeno.
Férmula general: H X, O..

Se nombran: N° oxidacion| Prefijo | Sufijo |Sufijo anion
- Nomenclatura tradicional: la palabra acido va seguida del Menor hipo- | -oso —ito
nombre del no metal y por los prefijos o sufijos que estan en la tabla de e -
la derecha, que se anaden segiin el nimero de oxidacién del no metal. 50 it
Los aniones derivados se nombran cambiando la terminacién oso por ito .
. Mayor per— —ico —ato
0 1Ico por ato.
- Nomenclatura de hidrégeno: es una de las nomenclaturas sistematicas de la
IUPAC. El nombre comienza con hidrogeno y el prefijo que indique su ntimero en la
férmula, después, sin dejar espacios y entre paréntesis, 6xido y el nombre del dtomo
central terminado en ato, ambos con los prefijos que indicardn el nimero de cada uno
(si el ntimero de cualquiera de ellos es uno, no se pone). Para los aniones se elimina el
término y se coloca al final el nimero de carga del ion que sera igual que el nimero
de atomos de hidrégeno que ha perdido el acido.
Grupo 17
Férmula INombre tradicional aceptado Nombre de hidrégeno Anion Tradicional | Nombre de hidrégeno
HCIO acido hipocloroso hidrogeno(oxidoclorato) ClO~  hipoclorito | oxidoclorato(1-)
HCIO, acido cloroso hidrogeno(dioxidoclorato) ClO,~ clorito dioxidoclorato(1-)
HCIO, acido clérico hidrogeno(trioxidoclorato) ClO,~ clorato trioxidoclorato(1-)
HCIO, acido perclérico hidrogeno(tetraoxidoclorato)| ClO,~ perclorato | tetraoxidoclorato(1-)
Con el bromo y el yodo se forman las mismas sustancias, aunque de algunas
no se tienen pruebas claras de que existan: él acido perbrémico y el anién perbromato
o los acidos bromoso y yodoso.
Grupo 16
Formula INombre tradicional aceptado Nombre de hidrégeno | Ani6n| Tradicional | Nombre de hidrégeno
H,SO, dcido sulfuroso dihidrogeno(trioxidosulfato) | SO,* | sulfito trioxidosulfato(2-)
H,SO, acido sulftirico dihidrogeno(tetraoxidosulfato) | SO,* | sulfato tetraoxidosulfato(2-)

Si el acido puede perder més de un protén, si no los pierde todos formara
aniones con menos carga que se nombran con el sufijo hidrogeno delante del nombre.
La IUPAC admite una nomenclatura simplificada como se ve a continuacién.

Formula |[Nombre de hidrégeno Nombre de hidrégeno
Anion |[simplificado aceptado

HSO,~ hidrogenosulfito | hidrogeno(trioxidosulfato)(1-)
HSO,” hidrogenosulfato | hidrogeno(tetraoxidosulfato)(1-)

El azufre puede formar muchos otros oxoacidos, pero los principales son los
anteriores. El selenio y el teluro forman los mismos acidos y aniones que el azufre:
acidos selénico, selenoso, teltrico y teluroso, selenato, selenito, telurato y telurito.
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Grupo 15

Férmula INombre tradicional aceptado Nombre de hidrégeno Anion | tradicional Anién de hidrégeno
HNO, acido nitroso hidrogeno(dioxidonitrato) NO,~ nitrito dioxidonitrato(1-)
HNO, acido nitrico hidrogeno(trioxidonitrato) NO,~ nitrato trioxidonitrato(1-)
H,PO, acido fosforoso trihidrogeno(trioxidofosfato) | PO,* | fosfito trioxidofosfato(3-)
H,PO, acido fosforico trihidrogeno(tetraoxidofosfato)| PO,* | fosfato tetraoxidofosfato(3-)
Formula | Nombre de hidrégeno Nombre de hidrégeno

Anion simplificado aceptado

H,PO,”| dihidrogenofosfato dihidrogeno(tetraoxidofosfato)(1-)

HPO,* | hidrogenofosfato hidrogeno(tetraoxidofosfato)(2-)

El arsénico y el antimonio forma los mismos acidos y aniones que el fésforo.

Grupo 14
Férmula [INombre tradicional aceptado Nombre de hidrégeno | Anion |Tradiciona| Anion de hidrégeno
H,CO, acido carbénico? dihidrogeno(trioxidocarbonato) |CO,* | carbonato| trioxidocarbonato(2-)
H,SiO, acido silicico?! tetrahidrogeno(tetraoxidosilicato)| SiO,*"| silicato tetraoxidosilicato(4-)
Formula | Nombre de hidrégeno Nombre de hidrégeno
Anion simplificado aceptado
HCO,~ | hidrogenocarbonato | hidrogeno(trioxidocarbonato)(1-)
H,SiO,” | trihidrogenosilicato trihidrogeno(tetraoxidosilicato)(1-)
Grupo 13
Férmula |Nombre tradicional aceptadol Nombre de hidrégeno | Aniénl Tradicional | Anién de hidrégeno
H,BO, acido borico trihidrogeno(trioxidoborato) | BO,* | borato trioxidoborato(3-)

Formula |[Nombre de hidrogeno

simplificado aceptado

Nombre de hidrégeno
Anion

H,BO," | dihidrogenoborato | dihidrogeno(trioxidoborato)(1-)
HBO,* | hidrogenoborato hidrogeno(trioxidoborato)(2-)

11



Otros

Existen otros oxoédcidos cuyo dtomo central es un metal, pero la IUPAC ya no
acepta sus nombres tradicionales. Atn asi, incluimos algunos en la siguiente tabla y
mantenemos los nombres tradicionales que atin se siguen usando con frecuencia.

Férmula

Nombre tradicional

Nombre de hidrégeno

Anién | Tradicional Anion de hidrégeno

HMnO,

acido permanganico

hidrogeno(tetraoxidomanganato) | MnO," |permanganato| tetraoxidomanganato(1-)

H,MnO, | dcido manganico® | dihidrogeno(tetraoxidomanganato)| MnO,*"| manganato tetraoxidomanganato(2-)
H,CrO, [4cido crémico’ dihidrogeno(tetraoxidocromato) CrO,* |cromato tetraoxidocromato(2-)
H,Cr,0, | acido dicrémico® dihidrogeno(heptaoxidodicromato)| Cr,0,* | dicromato heptaoxidodicromato(2-)
1 De estos acidos no se conocen
A.5.- Escribe la féormula o el nombre de las siguientes especies quimicas: pruebas de su existencia, pero si
acido nitrico HCIO, anion fosfato HCIO, ge sus aniones y sales correspon-
acido fosférico H,CO, anién nitrato 10, lentes.
acido sulfarico HBrO, acido selénico HPO,*
anién permanganato H,SiO, hidrogenocarbonato HSO,~

acido hipocloroso

HNO, trihidrogeno(tetraoxidofosfato) BrO,~

acido bérico SO,* acido peryddico Se?-
dcido permanganico H,TeO,  4acido clorhidrico H,SeO,
hidrogeno(dioxidonitrato) Br~ dihidrogeno(trioxidosulfato) ~ NO,~
dihidrogenoarsenato Cr,0,>  hidrogenoborato HPO,*

\6_| SALES

Son compuestos formados por la unién de cationes y aniones. Se nombran con
la denominacién del anién seguida de la del catién. Se formulan escribiendo primero
el catién y después el anién, con los subindices (nimeros de carga intercambiados)
correspondientes para que sean eléctricamente neutras.

La nomenclatura de las sales binarias formadas a partir de los aniones de
los hidracidos ya la conocemos. Asi, por ejemplo, para el CuCl,, podemos usar la
nomenclatura sistematica con prefijos multiplicadores: dicloruro de cobre; o utilizar
los nimeros de carga o de oxidacion: cloruro de cobre(II) o cloruro de cobre(2+).

Para las oxisales, con aniones que provienen de oxiacidos, usaremos la nomen-
clatura tradicional aceptada en la mayoria de los casos y la sistematica con nombres
de hidrégeno.

12

Férmula Nombre tradicional aceptado Nombre sistematico

KCIO hipoclorito de potasio oxidoclorato de potasio

NH,CIO, clorito de amonio dioxidoclorato de amonio

Cu(ClO,), clorato de cobre(II) bis(trioxidoclorato) de cobre
Pt(ClO,), perclorato de platino(IV) tetrakis(tetraoxidoclorato) de platino
AlL(SO,), sulfito de aluminio tris(trioxidosulfato) de dialuminio
KMnO, permanganato de potasio tetraoxidomanganato de potasio
KHS hidrogenosulfuro de potasio hidrogenosulfuro de potasio




Férmula Nombre tradicional aceptado Nombre sistematico

NaHCO, hidrogenocarbonato de sodio hidrogeno(trioxidocarbonato) de sodio
KH,PO, dihidrogenofosfato de potasio dihidrogeno(tetraoxidofosfato) de potasio
Ca(H,PO,), | dihidrogenofosfato de calcio bis[dihidrogeno(tetraoxidofosfato)] de calcio
K,HPO, hidrogenofosfato de potasio hidrogeno(tetraoxidofosfato) de dipotasio
K,SO, sulfito de potasio trioxidosulfato de dipotasio

LiNO, nitrito de litio dioxidonitrato de litio

Ag,PO, fosfito de plata trioxidofosfato de triplata

Puedes ver en los ejemplos como usamos los prefijos alternativos (bis, tris...)
para indicar el nimero de aniones en las férmulas y evitar confusiones con el nimero
de hidrégenos y oxigenos a los que les ponemos los prefijos normales.

Si se desea, se pueden utilizar los nimeros de carga en lugar de los de oxida-

cion.
A.6.- Formula y nombra las sales formadas por los aniones:
Cl, s>, NO,, PO,*, HSO,, CO,*
con los cationes:
Na*, Ca**, NH,* y AI3*

A.7.- Escribe la formula o el nombre de los siguientes compuestos:
cromato de plata sulfito de sodio Fe,(PO,), PbSO,
sulfuro de cobre(II) permanganato de amonio Mg(HSO,), CdHPO,
hidrogenosulfato de radio nitrito de cromo(III) NaNO, BaCr, O,
hidrogenosulfuro de amonio dicromato de potasio CuCO, Ca(ClO,),

hidrogenocarbonato de plata sulfato de bismuto(III) BaHPO, Mn(HSO,),



ACTIVIDADES DE RECAPITULACION

Formula o nombra los siguientes compuestos:

1.- Oxido de calcio

2.- AI(HS),

3.- Trifluoruro de boro

4.- KMnO,

5.- Acido selenhidrico

6.- Ni(OH),

7.- Bis(trioxidobromato) de hierro
8.- NaNO,

9.- Di6xido de silicio

10.- Na,O,

11.- Bromuro de potasio
12.- NiCl,

13.- Agua

14.- Hg,(HSO,),

15.- Dicromato de potasio
16.- Zn(ClO),

17.- Peroxido de cesio

18.- HNO,

19.- Dihidrogenofosfato de cobre(II)
20.- NH,NO,

21.- Perclorato de cobalto(III)
22.- Sn(OH),

23.- Dicromato de hierro(II)
24.- SnCl,

25.- Hipoyodito de rubidio
26.- HCIO,

27.- Tetracloruro de carbono
28.- NaHCO,

29.- Tetraoxidoselenato de hierro
30.- Ag,Cr,0O,

31.- Acido nitrico
32.-CS,

33.- Acido clorhidrico
34.- SrCO,

35.- Fosfano

36.- Ca,SiO,

37.- Carbonato de litio
38.- BH,

39.- Acido fluorhidrico
40.- P,0,

41.- Dioxidonitrato de amonio
42.-N,0,

43.- Per6xido de bario
43.- Fe,(SO,),

44 .- Carbonato de calcio
45.- CdO,

46.- Fosfato de cinc

47.- 0],

48.- Dicromato de sodio
49.- AgNO,
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50.- Trihidrogeno(trioxidoborato)
51.- Li,MnO,

52.- Sulfato de magnesio
53.- AIPO,

54.- Hidrogenosulfito de niquel(III)
55.- SO,

56.- Oxido de hierro(IIl)
57.- Ca(OH),

58.- Dibromuro de heptaoxigeno
59.- N,O,

60.- Perbromato de amonio
61.- Ca,N,

62.- Cloruro de berilio

63.- Zn(HCO,),

64.- Cromato de calcio

65.- NaOH

66.- Sulfato de aluminio
67.- AgNO,

68.- Sulfuro de niquel(III)
69.- MnO,

70.- Clorato de potasio

71.- SiH,

72.- Sulfato de berilio

73.- HIO,

74.- Dicloruro de oxigeno
75.- (NH,),CO,

76.- Acido selenoso

77.- Pb(H,PO,),

78.- Trihidruro de antimonio
79.- PCI

80.- Hidruro de oro(I)

81.- SF,

82.- Acido fosférico

83.- BeSO,

84.- Hidrogenosulfuro de litio
85.- H,S

86.- Amoniaco

87.- Hg,Cl,

88.- Sulfato de cobre(II)
89.- H,SO,

90.- Oxido de cinc

91.- NI,

92.- Nitruro de litio

93.- BeO,

94.- Fosfato de rubidio

95.- MgCO,

96.- Clorito de bario

97.- Cu(NO,),

98.- Clorato de aluminio
99.- CaCl,

100.- Cloruro de amonio



FORMULACION Y
NOMENCALTURA DE

QUIMICA ORGANICA




W \ INTRODUCCION
\ 1.1 Representacion de las moléculas organicas |

En quimica organica no suelen emplearse las férmulas moleculares (p. ej., C,H,,),
puesto que es frecuente encontrar muchas sustancias que responden a una misma for-
mula (isémeros).

En su lugar, se utilizan las férmulas estructurales, ya sean desarrolladas o
semidesarrolladas, que indican la clase de &tomos y los tipos de enlace que intervienen
en la molécula. Asi, para el propano, C,H,, tendremos:

3tig
Férmula molecular: C,H,
Férmula semidesarrollada: CH,-CH,-CH,
H H H
| | |
Férmula desarrollada: H- (|: - C| - Cl -H
H H H

\ 1.2 Grupos funcionales |

En los compuestos orgédnicos, el carbono forma enlaces de tipo covalente, ya que
la diferencia de electronegatividad con los otros elementos no es muy grande. La
reactividad del compuesto puede proceder de algtin enlace de polaridad mas o menos
acusada, o bien de que posea algtin enlace multiple.

Los compuestos orgdnicos mas sencillos son los hidrocarburoes, que estan cons-
tituidos por carbono e hidrégeno. Dentro de este grupo, los hidrocarburos saturados
son las sustancias organicas mas inertes, pues sus enlaces son sencillos y de polaridad
nula (C - C) o muy baja (C - H).

El resto de los compuestos organicos esta constituido, fundamentalmente, por
una cadena hidrocarbonada y un grupo funcional del que depende la conducta quimica
del compuesto.

Grupo funcional es una agrupacion caracteristica de atomos, con
enlaces polares o multiples, que introduce un punto reactivo en la molécu-
la, responsable del comportamiento quimico de ésta.

Por ejemplo, los alcoholes (R — OH) estan formados por una cadena hidrocarbonada
R~y el grupo funcional hidroxilo — OH, El grupo R - se caracteriza por su poca reactividad
quimica, pero el grupo — OH confiere al compuesto una serie de propiedades fisicas y
quimicas especificas. Generalmente todos los compuestos con el mismo grupo funcinal
presentan un comportamiento quimico similar.

Asi, tomando como ejemplo el butan-1-ol, CH,CH,CH,CH,OH, es conveniente
considerarlo compuesto de dos partes: de la cadena hidrocarbonada que es el grupo
butilo, CH,CH,CH,CH, -, que permanece inalterado en las reacciones, y del grupo
hidroxilo, -OH, que, al ser el grupo funcional, es él que reacciona.

De esta forma podemos agrupar los compuestos orgénicos en grupos de sustan-
cias que presentan idénticas propiedades quimicas que se llaman funciones y que reci-
ben nombres relacionados con su grupo funcional.

2

FUNCION Y GRUPO FUNCIONAL

Un conjunto de sustancias con
propiedades fisicas y quimicas
parecidas, ligadas a la presen-
cia de una agrupacion particular
de atomos en sus moléculas,
recibe el nombre de funcién, y el
grupo atémico correspondiente
recibe le nombre de grupo fun-
cional.



Grupo Nombre Férmula Funcion Ejemplo Nombre

funcional grupo funcional general (clase de compuestos)

:c = Ci Alqueno R—-CH=CH-R’  Alquenos u olefinas CH,CH=CH, Propeno

-C=C- Alquino R-C=C-R’ Alquinos CH,C=CH Propino

-X Haluro R-X Derivados halogenados CH,CI Clorometano

- OH Hidroxilo R-OH Alcoholes CH,CH,OH Etanol

-0- Oxi R-O-R Eteres CH,CH,OCH, Etilmetiléter
0

-C I Carbonilo R-CHO Aldehidos CH,CHO Etanal

:C =0 Carbonilo R-CO-R’ Cetonas CH,COCH, Propanona
~ ] .

- C\OH Carboxilo R-COOH Acidos CH,CH,COOH Acido propanoico
/0 , ,

- C\O Ester R-COO-R Esteres CH,CH,COOCH, Propanoato de metilo

_Ni Amino R-NH, Aminas CH,NH, Metilamina
0
7

SN N— Amido R-CO-NH Amidas CH,CONH, Etanamida

[
-C=N Nitrilo (Ciano) R-CN Nitrilos CH,CN Etanonitrilo
-NO, Nitro R-NO, Nitrocompuestos CH,CH,NO, Nitroetano

El concepto de grupo funcional va asociado al de serie homéloga, que es un
conjunto de compuestos organicos que contienen un mismo grupo funcional y difieren
sélo en la longitud de la cadena, es decir, en el nimero de — CH,, —.

Gracias al agrupamiento de las sustancias segin sus grupos funcionales puede
reducirse el estudio de los millones de compuestos organicos a unos pocos tipos de
comportamiento quimico similar.

A.1.- Clasifica por grupos funcionales los siguientes compuestos:

)CH ~O-CH,

b) CH —CH ~COOH
c) G

d) CH ~CHO

e)C —c o CH,

f) CH,-CH, NH
g) CH,-CH, Br



2 FOI,?MULACIéIy Y NOMENCLATURA
QUIMICA ORGANICA

. 2.1 Hidrocarburos |

A.2.-Escribe las férmulas desarrolladas de todos los hidrocarburos posibles con
cuatro d4tomos de carbono. Dibuja la geometria de las moléculas y construirlas utili-
zando modelos.

Hidrocarburos saturados (alcanos)

Los hidrocarburos con sé6lo enlaces simples entre los 4tomos de carbono se lla-
man saturados o alcanos. Como se puede ver en la A.2 se pueden clasificar en: satura-
dos de cadena lineal, saturados de cadena ramificada y aliciclicos.

Alcanos alifaticos de cadena lineal

Se nombran con la terminacién -ano y un prefijo que indica el ntimero de dtomos
de carbono:

CH, metano CH, - (CH,), - CH, hexano
CH, - CH, etano CH, - (CH,), - CH, heptano
CH, - CH, - CH, propano CH, - (CH,), - CH, octano

CH, - CH, - CH, - CH, butano CH, - (CH,), - CH, nonano
CH, - (CH,), - CH, pentano CH, - (CH,), - CH, decano, etc.

A.3.- Deduce la formula molecular general CH, de los hidrocarburos alifaticos.
Alcanos alifaticos ramificados

Se llaman radicales a los agregados de atomos que resultan de la pérdida de un
atomo de hidrégeno en un hidrocarburo y se nombran cambiando la terminacién -ano
del hidrocarburo por -ilo. Por ejemplo, CH,~ es el radical metilo.

A.4.-Nombra:

a) CH, - CH, -

b) CH, - CH, - CH,, -

c) CH, - CH, - CH, - CH,, -
d) CH, - (CH,), -

Los alcanos de cadena ramificada se nombran del siguiente modo: se numera la
cadena més larga comenzando por el extremo més proximo al radical y se escribe y nombra
el ntimero correspondiente a la posicion del radical («localizador») delante del nombre.
Ejemplo: CH, -CH-CH, - CH, - CH, es el 2-metilpentano.

CH,



A.5.- Nombra:
a) CH, - CH - CH,, - CH,, - CH,, - CH,
|

CH,

b) CH, -~ CH, - CH, - CH, - CH - CH,

CH,

¢) CH, - CH - CH,
|

CH,

) CH, - CH, - CH - CH, - CH, - CH,
CH

3

e) CH, - CH, - CH - CH, - CH, - CH,
|
CH, - CH,

f) CH, - CH, - CH - CH,
|

CH, - CH,

Si hay varios radicales iguales, el nombre del radical va precedido de un prefijo
que indica el nimero de radicales (di-, tri-, tetra-, penta-, etc.). Los radicales distintos se
nombran en orden alfabético, comenzando a numerar por el extremo mas préximo a una

ramificacién. Ejemplo:
CH, - CH, - CH - CH, - CH - CH,
| |

CH, CH,

A.6.- Nombra:

se nombra 2,4-dimetilhexano.

@) CH, - CH, - CH - CH, - CH - CH, - CH, - CH, - CH,

CH,-CH, CH,-CH,-CH,

CH,
|
b) CH, - C - CH, - CH - CH,

CH, CH,

CH, CH,

| |
o) CH, - C - CH, - G - CH,
CH, - CH, CH, - CH,

CH,

|
d) CH, - CH - CH, - G - CH, - CH,
CH,-CH, CH,



A.7. Formula:

a) 2-metilheptano.

b) 3,5-dimetilheptano.
¢) 5-propilnonano.

d) Metilpropano.

e) 2,2-dimetilbutano.

f) 3-etil-2-metilpentano.

Cicloalcanos

Se nombran anteponiendo el prefijo ciclo- al nombre del alcano correspondiente

de cadena abierta. Ejemplo: CH, - CH, se nombra ciclobutano.
| |
CH, - CH,,
A.8.-Nombra:
a) CH,
|~ >CH,
CH,
b) CH, - CH,
| > CH,
CH, - CH,
) CH, - CH,
CH, < >CH,
CH, - CH,
A.9.- Formula:
a) Cicloheptano.
b) Metilciclopropano.

e) Ciclodecano.
d) Metilciclopentano.

e) Etilciclopentano.

Alquenos

Los hidrocarburos en los que existen enlaces dobles se llaman alquenos. Aque-
llos que s6lo tienen un doble enlace se nombran cambiando la terminacién -ano, por

-eno, indicando con un localizador la posicién del doble enlace (empezando a contar por
el extremo mas proximo al doble enlace). Ejemplo:

CH, = CH-CH, - CH,, - CH, se nombra pent-1-eno.

A.10.- Nombra:

a) CH,=CH,

b) CH,= CH - CH,

c) CH, - CH = CH - CH,
d) CH, - CH, - CH = CH,

Deduce la formula molecular general de los alquenos con un solo doble enlace.



Si hay ramificaciones se toma como cadena principal (se numera) la cadena mas
larga de las que contienen el doble enlace y se da primacia al doble enlace en el momento

de numerar. Ejemplo: CH, = CH-CH,-CH-CH, senombra 4-metilpent-1-eno.
|

CH,

A.11.- Nombra:

a) CH, - CH = C - CH, - CH, - CH - CH,
|

|
CH,-CH,  CH,

b) CH, - CH - CH - CH = CH - CH, - CH,
L
CH, CH,

CH, - CH,
|
¢) CH, - CH = CH - CH - CH,

CH
|

d) CH, - C = CH - CH, - CH,

3

Cuando un hidrocarburo contiene mas de un doble enlace el sufijo es -dieno,
-trieno, -tetraeno, etc. Ejemplo: CH, = C = CH~-CH, - CH, se nombra penta-1,2-dieno.

A.12.- Nombra:

a) CH,=C = CH,

b) CH, = CH-CH = CH,,

c) CH, = CH - CH = CH - CH,
d) CH, = CH - CH, - CH = CH,,

A.13.- Formula:

a) 6-metil-3-propilhept-1-eno.
b) Hexa-1,4-dieno.

¢) Metilpropeno.

d) 6-metil-6-pentilnona-2,4,7-trieno.

Alquinos

Los hidrocarburos con un solo triple enlace se nombran con la terminacion -ino
en lugar de -ano, con los localizadores correspondientes. Ejemplo:

CH, - C=C - CH, se nombra but-2-ino:

A.14.- Nombra:
a) CH=C - CH, - CH,
b) CH=CH

c)CH, - CH,-C=C-CH,
Deduce la formula molecular general de los hidrocarburos con un solo triple
enlace.



Si hay ramificaciones y/o més de un triple enlace, la nomenclatura es analoga a la
de los alquenos. Ejemplo:
CH=C-CH,-C=C-CH-CH, se nombra 6-metilhepta-1,4-diino.

CH,

A.15.- Nombra:
a)CH,-C=C-CH,-CH-C=CH

|

CH, -CH, -CH,

CH,
|

b) CH=IC/- CH, CI=€CH ~€=Cl- ¢~ CH-C=CH
||
CH, CH, - CH,

c) CH, - CH, - CllH - CH, - CH, - CH,
C=CH

Si hay dobles y triples enlaces se nombran en el orden -eno, -ino, con los
localizadores correspondientes, procurando que éstos sean lo més bajos posible inde-
pendientemente de que las insaturaciones sean dobles o triples. Ejemplo:

CH,-C=C-CH,~-CH = CH-CH = CH - CH, - CH, se nombra deca-5,7-dien-2-ino.

A.16.- Nombra:

a)CH,=CH-C=C-CH,
b)CH=C-CH,-CH,-CH = CH-C=CH
c) CHS—(lj =CH-CH,-C=CH

CH,

En el caso que coincidan los localizadores, se empiece por un extremo u otro, se
da preferencia al doble enlace. Ejemplo: CH, = CH - C = CH se nombra but-1-en-3-ino.

A.17.- Nombra:
a) CH=C-CH, - CH, - CH = CH,
b) CH=C-CH-CH = CH,

CIJH2 - CH, - CH,

¢)CH, = CH-CH = CH-CH,-C=C-C = CH,
|
CH, - CH,

A.18.- Formula:

a) But-1-ino.

b) 3-propilhepta-1,5-diino.
¢) Deca-5,7-dien-2-ino.

d) Butenino.

e) Penta-1,3-dieno.

f) Metilpropeno.



Cuando en un hidrocarburo no saturado hay también dobles y/o triples enlaces
en las ramificaciones, se elige la cadena principal con los siguientes criterios:

1. Aquélla que tiene mayor ntimero de enlaces no sencillos.

2. Aquélla que tiene mayor niimero de atomos de carbono.

3. Aquélla que tiene mayor ntimero de dobles enlaces.

Ejemplo: CH,-C =CH-C=C-CH-CH = CH-CH, - CH,

| |
CH, CH = CH - CH,

se nombra 2-metil-6-(prop-1-enil)deca-2,7-dien-4-ino.

A.19.- Nombra:
a)CH,-C=C-C=C-C=CH-CH=CH,
[
CH,-CH,-C=C-CH,
b) CH, = CH-CH-CH, -CH = CH - CH,
|
CH, -CH = CH,
c)CH, =CH-CH,-CH-CH = CH-CH-CH, - CH,
| [
C=C-CH, CH,
d) CH, = CH-CH-CH = CH,
|
CH = CH,

Hidrocarburos aromaticos (arenos)

Los sustituyentes que puede haber en un anillo bencénico se nombran como
radicales posponiéndoles la palabra «<benceno». Ejemplo:

CH,- CH,
se nombra etilbenceno.
A.20.- Nombra:
a) b) c)
CH, CH= CH, CH, - CH, - CH,4
I | |
tolueno estireno

Si hay dos sustituyentes, su posicion relativa se puede indicar mediante
localizadores 1-2, 1-3 6 1-4 (0o mediante los prefijos o-(orto), m- (meta) o p- (para), respec-
tivamente), en orden alfabético. Ejemplo:

CH,
CH, - CH,

se nombra 1-etil-2-metilbenceno.



A.21.- Nombra:
a) b) c) d)

CH3 CH3 ?HS CHZ_ CH3
I I I
CH,

I
CH,

. 2.2 Funciones oxigenadas |

Las funciones oxigenadas son las que contienen, ademads de dtomos de carbono y
de hidrégeno, atomos de oxigeno.

Alcoholes (R — OH)

Para nombrar los alcoholes se considera que se ha sustituido un H de un hidro-
carburo por un grupo hidroxilo —OH. El alcohol se nombra afiadiendo la terminacion -ol
al hidrocarburo de referencla, numerando la cadena de forma que los localizadores de
los grupos alcohol sean 1o més bajos posible. Si hay més de un grupo —OH se utilizan los
términos —diol, -triol, etc, segtin el nimero de grupos hidroxilo presentes. Ejemplo:

CH, - CH,, - CH,OH se nombra propan-1-ol.
A.22.- Nombra:
a) CH,OH alcohol de madera, de quemar
b) CH, - CH,OH alcohol de vino

c¢) CH, - CH, - CH, - CH,OH

d) CH, - CH, - CHOH - CH,

e) CH, - CHOH - CH,, - CH,OH

f) CH,OH - CHOH - CH,OH glicerina
g) CH, - CH, - CH = CH - CH,, - CH,OH

h) CH, = CHOH

i) CH, - CH - CH, - CH,OH
|

CH,

j) CH, - COH - CH,

CH,

Los fenoles son compuestos que se obtienen al sustituir uno o méas hidrégenos de
un anillo aroméatico (benceno) por el grupo —OH. Por lo general, se nombran como deri-
vados del fenol.

OH OH OH OH
_CH, @/ CH,
@ C “~OH @ ~CH,

fenol m-hidroxifenol o-metilfenol 2,3-dimetilfenol
10



Eteres (R-0-R’)

Los éteres se nombran afiadiendo a los nombres de los radicales unidos al oxige-
no, escritos en orden alfabético, la palabra éter.

Si se repite el radical, el nobre de éste va precedido del prefijo di-.

Ejemplos:

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

C,H,-O-CH,
C,H,- 0 -C.H,
CH,- O -CH,

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

Otra forma de nombrar los éteres:

etilmetiléter
dietiléter
fenilmetiléter
difeniléter
dimetiléter

metilpropiléter

Se nombra primero el radical mas sencillo seguido de —oxi-y después el nombre
del hidrocarburo del que se derive el radical méas complejo.

Ejemplos:
CH,-0O-CH,-CH, metoxietano
CH,-CH,-0-CH,-CH, etoxietano
C,H,-O-CH, metoxibenceno
C;H,— O -CH, feniloxibenceno
CH,- 0O -CH, metoximetano
CH,- 0O -CH,-CH,-CH, metoxipropano

Aldehidos (R-C =0)
I
H

Se nombran con la terminacién -al. Ejemplo: CH,-CHO se nombra etanal.

A.23.-Nombra:

a) HCHO formol
b) CH, - CH,- CHO

c) CH,-CH, - CH,-CHO

d) CHO - CH, - CHO

e) CH,- (|]H - CHO

CH,

f) CH, - cle — CH,- CHO

CH,

Cetonas (R - (r;— R’)
(0]

Se nombran con la terminacién -ona, numerando la cadena de forma que los
localizadores de los grupos cetona sean lo mas bajos posibles.

Ejemplo: CH,—CO-CH, se nombra propanona (acetona).



A.24.- Nombra:

a) CH,- CO-CH, - CH,
b) CH, - CH, - CH,- CO-CH,
c) CH,-CH,-CO-CH,-CH,

d) CH, - CH - CO- CH,
|

CH,

e) CH, = CH- CO- CH,

f) CH,- CO- CH, - CO- CH,

g) CH,—- CO- CH- CO- CH,
|

CH,

A.25.- Formula:

a) Hexan-2-ona.

b) Pentanal.

¢) Hexan-2-ol.

d) Hexano-2,5-diona.
e) Etanol.

f) Butanodial.

g) 3-metilpentanodial.

Acidos carboxilicos (R - ICI — OH)
(0]

Se nombran con la terminacién -oico. Ejemplos:

CH,COOH  se nombra 4cido etanoico (4cido acético).

ICOOH
@ se nombra dcido benzoico
A.26.- Nombra:
a) HCOOH acido férmico
b)CH, - CH, - COOH acido propiénico
¢) COOH-COOH acido oxalico

d) COOH - CH, - COOH

e) CH,- CH- COOH
|

CH,

f) CH, - CH- CH, - COOH

CH,

g) CH, = CH- COOH.
h) CH=C- COOH

12



Esteres (R- IC— O-R)
I
(0]

Se nombran segtin el esquema: «<nombre del 4cido del que deriva con la termina-
ci6n -ato» de «<nombre del radical que sustituye al hidrégeno con la terminacion -ilo».
Ejemplo: CH,~ COO-CH, se nombra etanoato de metilo (acetato de metilo).

A.27.-Nombra:
a) HCOO-CH,
b)
c)
d) CH,- CH-COO- CH,

CH,

CH, - COO - CH, - CH,
CH, - COO- CH, - CH, - CH, - CH,

e) CH, = CH-CH,-COO-CH,-CH,-CH,

A.28.- Formula:
a) Acido etanodioico.

b) Acido hex-4-enoico.
¢) Metanoato de etilo.

d) Acido pent-2-enodioico.

e) Acetato de propilo.
f) Metanal.

g) Propanona.

h) Metanol.

Cuando en la cadena hay mas de un grupo funcional se ha convenido un orden
de preferencia para la eleccién del grupo principal. A continuacién se da una lista redu-
cida (las indicadas en negrita son las funciones estudiadas hasta aqui):

1)

0 NN O O W N
o E=Es

acido
éster
amida
nitrilo
aldehido
cetona
alcohol
amina

Los grupos que aparecen con otro que goza de preferencia se nombran como radi-
cales con los siguientes nombres:

Grupo
aldehido
cetona
alcohol

amina

Nombre como radical

formil
0X0
hidroxi

amino

Ejemplo: ~ CH,OH-CH,-CHO se nombra 3-hidroxipropanal.

13



A.29.- Nombra:

a) CHO- CH, - CHOH - CH,- CHO
b) CH,OH - CH, - CO- CH,

c) CH,OH- CH, - COOH

d) CH,- CO- CH,- COOH

e) CHO-CH, - CH,- COOH

f) CH,- CO-CH,-CHO

A.30. Formula:

a) Hepta-1,5-dien-3-ol. b) Pent-4-en-1,2,3-triol.

c) 2,5-dimetilhexan-3-ona. d) 4-hidroxibutan-2-ona.
e) Butanal. f) Oct-3-en-6-inal.

g) Etano-1,2-diol. h) 3,4-dihidroxibutanona.
i) Butinodial. j) Acido 4-oxopentanoico.
k) Acido formiletanoico. 1) Acetato de etilo.

m) Acido 3-oxopentanodioico. n) Acetato de butilo.

n) Metano.

\ 2.3 Funciones nitrogenadas |

Aminas (R- NH2, R-NH-R’ ,R-—N-R”)
i
R,
Las aminas pueden considerarse como derivadas del amoniaco, NH,, donde se

sustituyen hidrégenos por radicales. Tendremos aminas primarias si se sustituye uno
s6lo, secundarias, si son dos y terciarias si se sustituyen los tres hidrégenos.

Para nombrar a las aminas primarias se anade al nombre del hidrocarburo que
corresponda, la terminacién -amina, anteponiéndole el ntimero més bajo posible para el
localizador, si es necesario. Ejemplo: CH, - CH(NH,) — CH, se nombra propan-2-amina.

Para las aminas secundarias y terciarias se escoge el sustituyente principal como
si fuese una amina primaria y los demas sustituyentes se anteponen al nombre utilizan-
do como localizador la letra N-. Ejemplo: CH, - CH, - CH, - NH - CH, se nombra
N-metilpropan-1-amina.

Otra forma de nombrar a las mas sencillas, consiste en nombrar los sustituyentes
como radicales por orden alfabético y la terminacién -amina.

Ejemplo: CH, -~ NH - CH, — CH, se nombra etilmetilamina.

A.31.- Nombra:
a) CH, - NH, b) CH, - NH- CH,
c) CHS—I\‘I—CH3 d) CH3—1\|I—CH2—CH3
CH, CH,
e) CH,— CH,- NH, f) CH, - CH,- CH,- NH- CH, - CH,
g) C;H,—NH, h) CH, - CH(NH,) - CH, - CH,
i) CH, - NH- CH = CH, j) CH, - CH(NH,) - CH, - CH, - NH,
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Nitrilos (R- C= N)

Una forma de nombrar los nitrilos consiste en afnadir la terminacioén -nitrilo al
nombre del hidrocarburo correspondiente. Ejemplo: CH,~C =N se nombra etanonitrilo.

A.32.-Nombra:

a) CH,-CH,-C=N

b) CH,-CH-CH,-CH,-C=N
|

CH,

c)HC=N (4cido cianhidrico)
d)N=C-CH,-C=N

Amidas (R~ €~ NH,)
o)

Se nonbran cambiando la terminacion -o del hidrocarburo correspondiente por la
terminacion -amida. Ejemplo: CH,~ CO~-NH, se nombra etanamida.

A.33.-Nombra:
a) CH,-CH,-CH,-CO-NH,
b) CH,- CH-CO-NH,

|

CH,

¢) CH, = CH- CH, - CO- NH,

Nitroderivados (R - II\II =0)

Se designan mediante el prefijo nitro-. Ejemplo: CH,-NO, se nombra nitrometano.

A.34.-Nombra:
a) CH,-CH,-CH,-NO,
b) C;H,-NO,

¢) CH, - CH- CH, - CH,
|

NO,

A.35.- Formula:

a) Butanodinitrilo.

b) Trietilamina.

c¢) Metilpropanamida.
d) Propenonitrilo.

e) Dimetilpropilamina.

f) Propenamida.



« 2.4 Derivados halogenados (R— X) |

Derivados halogenados son los hidrocarburos que contienen en su molécula ato-
mos de halégenos.

A.36.- Escribe todos los posibles derivados clorados del metano.

Una forma de nombrar los derivados halogenados consiste en citar el nombre del
hal6geno precediendo al del hidrocarburo correspondiente.

Ejemplo:  CH,-CH,- CH,CI se nombra 1-cloropropano.

A.37.-Nombra:
a) CH, - CHCI - CHCI - CH,
b) CH,Br- CH,Br

CH
|

¢) CH,-CCl
|
CH

3

3

d) CHCI, Cloroformo
e) CH,— CH = CH- CHCI-CH,

A.38.- Nombra:

a) CH,-C=C-CHO

b) CH, - CH, - CH = CH- CH,OH

c) CH,- (CH,),-CN

d) CH,-CO-NH,,

e) CH,- COO- CH, - CH,

f) CH,- CH- CH- CH- CH, - CH, - CH,
CH, CH, CH,

|
CH

3

g) CH, - CO - CH,
h) CH,- C=C- CH = CH- CH,0H

i) CH,Cl,
j) CH, - CH = CH- CH- CH, - COOH
|
CH,
k) C,H, - NO,

1) CN-CH,-CN

m) CH,0H- COOH

n) CH, - CO- CH,- COOH
i) NH, - CH,- COOH

0) CH,~ NH- CH, - CH,

16



A.39.- Formula:

a) 1-cloro-2-metilbutano.
b) But-3-en-2-ol.

c) Hex-4-en-2-ona.

d) Nitroetano.

e) Ciclopentano.

f) Octa-1,7-dien-3-ino.

g) Propano-1,2,3-triol.
h) 5-etenildeca-3,6-dien-1-ino.
i) Propanodial.

j) Acido propanoico.

k) 3-metil-5-oxohexanal.
1) Acetato de metilo.

m) N-metilmetanamina.

n) Acido 3-aminopropanoico.

)
)

ti) Propanamida.

0) Acido 3-hidroxipropanoico.

)
p) Butanona.
)

q) Metilbenceno (tolueno).
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