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Este manual, ha sido elaborado con objeto de superar la
materia de Quimica en su nivel de 2° de Bachillerato, asi como
acceder a la Universidad a través de la correspondiente prueba
con garantias de éxito. La exigencia de elevadas calificaciones

por parte de alumnos y familias para poder cursar los grados
deseados, no me permite mostrar la riqueza tedrica y sobre
todo experimental de esta materia. Espero no obstante, que al
terminar el curso, os haya sabido descubrir todo lo
apasionante, que yo al menos encontré esta disciplina
cientifica. Gracias de antemano a todos y suerte.
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ESTRUCTURA DE LA MATERIA.

1. Composicion de los atomos.
2. Modelos atomicos.
2.1.Modelo atémico de Bohr.
2.2.Espectros atdmicos.
2.3.Fallos en el modelo de Bohr.
2.4.Dualidad onda particula
2.5.Principio de incertidumbre.
2.6.Modelo mecanocuantico del atomo.
2.6.1. Orbitales atomicos.
2.6.2. Configuraciones electronicas.
2.6.3. Diamagnetismo y paramagnetismo.
3. Sistema periodico actual.
3.1.Descripcion.
3.2.Sistema periddico actual y-configuracion electrénica.
4. Propiedades periddicas.
4.1.Radio atémico.
4.2.Radio ionico.
4.3.Energia o potencial de ionizacion.
4.4.Afinidad electronica.
4.5.Electronegatividad:

1. COMPOSICION DE LOS ATOMOS.

Los atomos estan formados de tres tipos de particulas: proton, neutrén y electrén.

Los protones y neutrones forman el nucleo, que es donde se acumula fundamentalmente, la
masa del atomo y los electrones se distribuyen por la corteza del mismo.

Un atomo se caracteriza por el numero de protones del nucleo que coincide con el de
electrones de la corteza.

Primera imagen real de un 4tomo de hidrogeno

Z=numero atdmico=n° de protones.
A= numero mésico=n° de protones + n° de neutrones.

Ejemplo: Indique el nimero de protones, neutrones y electrones de los siguientes isotopos: “°Ca,
7y ; 14 19
Li, C, 7 F.
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Estudiando el nucleo mas a fondo, se ha podido saber que los protones y neutrones por su
parte, estan constituidos por quarks. Asi un proton estd formado por dos quarks up y un quark
down, mientras que un neutron estd formado por dos quarks down y uno up. Los quarks se unen

mediante particulas llamadas gluones. Existen seis tipos diferentes de quarks (up(gq=+2/3), down
(g=-1/3), bottom, top, charm y strange).

structura interna
del atomo

Si la imagen estuviera a escala y los
] y i 10 cm
entonces los quarks y electrones

edirian 0,1 mm y el atomo 10 kn

2. MODELOS ATOMICOS (SECUENCIA HISTORICA DESDE RUTHERFORD).

2.1. MODELO ATOMICO DE BOHR.

Niels bohr se apuntd un gran triunfo en 1913, al explicar el espectro del hidrogeno. La clave
del éxito, consistio en aplicar al modelo de Rutherford, la teoria cuantica dada por Planck en 1900.
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Experimento y modelo de Rutherford

Max Planck estudiando la luz emitida por la materia al calentarse, lleg6 a la conclusion de
que la energia no es divisible indefinidamente, sino que existen Gltimas porciones de energia a
las que llamé cuantos. La radiacion emitida (o absorbida) por un cuerpo s6lo puede ser un nimero
entero de cuantos. Cinco afios mas tarde, Albert Einstein , para explicar el efecto fotoeléctrico
(emisidn de electrones realizada por una superficie metalica, limpia y colocada en el vacio cuando
incide sobre ella la luz) generalizé la hipotesis de Planck y sugirié que la luz esta formada por
cuantos de luz o fotones. La energia de un foton depende de su frecuencia segln la ecuacion:

E=hv
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donde.
E es la energia.

h es la constante de Plank.(6°6 - 104 J-s)

v es la frecuencia.

Asi por ejemplo, un fotdn de luz azul tiene una energia superior a un foton de luz roja.
Teniendo esto en cuenta Bohr propuso que el &tomo estaba cuantizado (igual que la energia), es
decir, que s6lo podia tener ciertas cantidades de energia permitidas. Esto implica que el electron
no puede girar a cualquier distancia del nicleo, sino en ciertas orbitas solamente (a diferencia del
modelo de Rutherford), todas las demas orbitas le seran prohibidas. Cuando el electrén salta de
una Orbita de mayor, a otra de menor energia, la diferencia de energia se emite en forma de
fotdn, cuya frecuencia viene dada por Planck. Asi se explica, que en el espectro de un atomo,
sOlo aparezcan unas pocas frecuencias, algo inexplicable para el modelo atomico de Rutherford,
donde ninguna drbita estaria prohibida.

Es pectro visible por el ojo humano (Luz)
rarrojo
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a) Postulados de Bohr.
Bohr desarroll6 su modelo en tres postulados:

1°.-El electrdn gira alrededor del nacleo en érbitas circulares sin emitir energia radiante.
Cuando el electrén gira alrededor del nucleo, la fuerza de atraccion eléctrica, hace el
papel de fuerza centripeta.

2 e?_
:I('—2
r r

2°.-So6lo son posibles aquellas orbitas en las que el electron tiene un momento angular |
multiplo entero de h/2z. siendo n=1, 2, 3...

L=m>1<v=l<r=nL
2
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3°-La energia liberada al caer el electron desde una drbita a otra de menor energia se
emite en forma de fotdn, cuya frecuencia viene dada por la ecuacion de Planck.

AE =E,—E, =hevy

donde :
E2 esla energia de la orbita mds alejada del nucleo.
Ei esla energia de la drbita mds préoxima al ndcleo.

o B Energia emitida: Es — Ep

\_."‘ Energia emitida: Ea — E

= ————— Energia absorbida: Ea — Ey

Transiciones electronicas
en el atomo de Bihr

A partir de estos tres postulados pudo deducir el RADIO DE LAS ORBITAS asi como las
energias permitidas para el electron:

R=ap *n’ donde a, es una constante a,=5,29. 10™m
E=-Ru/n? siendo Ry=2,18.108]

El signo negativo significa, que a distancia infinita del protén y el electron, la energia vale
cero y cualquier acercamiento para formar el atomo, disminuye la energia del sitema y lo estabiliza.

2.2. ESPECTROS ATOMICOS (Explicados con la teoria de Bohr).

Al hacer incidir un haz de luz blanca sobre un prisma de vidrio, obtenemos un espectro
continuo de colores, en cuyos extremos se disponen el azul, en uno y el rojo en el otro. La luz
blanca esta, pues, compuesta por infinidad de radiaciones simples, cada una de frecuencia
determinada. Cada una de ellas, y en general toda radiacion electromagnética, se propaga en el
vacio a la misma velocidad, c=300.000 km/s. La frecuencia de una radiacion y su longitud de onda,
guardan una relacion inversa dada por la expresion : A=clv
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La Luz blanca

se descompone

al pasar por

un prisma
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i . Violeta
Prisma de cristal

LUZ: Las ondas electromagnéticas que el ojo humano percibe

ioleta Azul Verde Amarillo Naranja Rojol
380-450  450-500 500-570 570-590 590-610  610-750
(con la longitud de onda aproximada para cada color en nanémetros)

Longitud de Longitud de
onda larga onda corta

2. l‘ltlr“ '
v\ il

Baja Frecuencia Alta Frecuencia
Baja Energia Alta Energia
Rojo azul

Dentro del espectro visible, el azul posee la mayor frecuencia y el rojo, la menor, por tanto,
la longitud de onda del azul sera mas corta que la del rojo.

El aparato utilizado para el estudio de las radiaciones es el espectroscopio. En esencia,
consiste en un prisma que descompone las radiaciones complejas dando la frecuencia o
longitud de onda de cada una de las componentes simples en base a su mayor 0 menor
desviacion.

Al hacer pasar a través de una sustancia gaseosa una radiacion electromagnética, no toda la
luz incidente emerge por el otro lado. Los atomos o moléculas absorben parte de la radiacion. Esto
solo ocurre con ciertas frecuencias, propias de cada sustancia, que desaparecen en la radiacion
emergente. Al hacer pasar esta radiacion por-un prisma, se descompone en todas las frecuencias que
la forman, apareciendo una linea negra en el lugar de la radiacion absorbida. La imagen formada
constituye el espectro de absorcion.

También se obtiene un espectro al comunicar mediante una descarga eléctrica de alto voltaje
0 mediante alta temperatura gran cantidad de energia a un gas encerrado en un tubo de vidrio. El
gas excitado por la energia comunicada emite radiacién a unas frecuencias caracteristicas y sélo a
ésas. Se obtienen unos espectros de emision formados por una zona negra donde aparecen algunas
lineas correspondientes a la radiacién emitida. Son casi el negativo de los de absorcién; a la
frecuencia que en el espectro de absorcion hay una linea negra, en el de emision existe una linea
emitida y viceversa.

Ambos tipos de espectros son distintos para cada tipo de elemento o sustancia. Asi, el
espectro de una sustancia es una especie de "huella dactilar que permite identificarlo y
diferenciarlo de cualquier otra.



Modelos atdbmicos Quimica 2° Bachillerato

Pantalla

—-— Niveles
de energia
e Nucleo
F >
P /
P ®
! Electron
Rendija / \ X \
©- ©-
Prisma n/

Absorcion Emisién
delaluz de luz

Pantalla vista
de frente

Muestra

Espectro de absorcion de hidrégeno Espectro de emision de hidrégeno

El espectro de emision del hidrégeno es el mas sencillo de todos los elementos. Este
espectro presenta numerosas lineas de frecuencias distintas que forman varios grupos, llamados
series de Lyman, Balmer, Paschen, Brackett y Pfund, en homenaje a sus descubridores.

El espectro del hidrégeno se representa de manera sencilla por la relacion :

1. (1 i]
A " UN2 N2

donde :
A es la longitud de onda.

Ry es la constante de Rydberg (109677°8 cm™)

N1 y N2 son numeros enteros tales que N3 < N

Hoy se conocen cinco series de rayas en el Hidrégeno, que de mayor a menor energia son :

e Serie de Lyman: N; =1 y N; = 2,3,4.... (ultravioleta). Son las radiaciones

emitidas por los electrones al pasar de los estados superiores a los de mas baja
energia.

e Serie de Balmer: N; =2 y N, = 3,4,5.... (visible). Son las radiaciones emitidas

por el paso de los electrones de los estados 3° y siguientes al 2°.
e Serie de Paschen : Ny =3 y N, =4,5,6.... (infrarrojo préximo).Del 4° y siguientes
al 3°.

e Serie de Brackett : N; =4 y N,=5,6,7.... (infrarrojo). Del 5° y siguientes al 4°.

e Serie de Pfund : N; =5 y N,=6,7,8.... (infrarrojo lejano). Del 6° y siguientes al
5,

Cada serie estd formada por un nimero de lineas brillantes hasta que, a partir de una
determinada longitud de onda se obtiene un espectro continuo. El valor correspondiente al limite de
cada serie se obtiene dando a N, el valor infinito. Por tanto, la longitud de onda limite de cada serie
sera:
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Espectro de emision del hidréogeno

Espectro de absorcidon del hidrogeno

2.3. FALLOS DEL MODELO DE BOHR.

Aunque el modelo de Bohr justifico el espectro del atomo de hidrégeno, pronto surgieron
dificultades incluso para dicho espectro. Por este motivo, Sommerfeld perfecciono el modelo de
Bohr considerando que las drbitas podian ser también elipticas. No obstante, el modelo de Bohr-
Sommerfeld s6lo pudo ser aplicado al atomo de hidrégeno y similares, es decir, atomos con un
solo electron, ademas carecia de coherencia en su desarrollo, ya que mezclaba ideas clasicas
con ideas cuanticas. En cuanto a los aciertos del modelo cabe destacar la justificacion de la
estabilidad del atomo, introdujo el concepto de nivel de energia, lo que permitié explicar el
espectro del atomo del hidrégeno y por ultimo permitio relacionar las propiedades quimicas
de los elementos con su estructura electrénica, dando una primera justificacion al sistema
periodico.

2.4. DUALIDAD ONDA:-PARTICULA.

La idea expuesta por Einstein de que la luz tiene un doble comportamiento: ondulatorio y
corpuscular, se expresa en la formula :

 mec
donde se relacionan los dos aspectos (ondulatorio con la longitud de onda, y corpuscular
representado por la masa), puedes obtener la ecuacion anterior igualando el siguiente sistema de
ecuaciones:

E=hov
E=mc?

De Broglie propuso aplicar este concepto también a los electrones, de modo que un electron
de masa m, que se mueva con una velocidad v, puede considerarse como una onda de cuya longitud
de onda sera :

1=

mev

Este caracter ondulatorio fue comprobado por Thomson en 1.928 mediante la difraccién de
electrones a través de cristales (s6lo las ondas producen difraccion).
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El segundo postulado de Bohr puede explicarse mediante el movimiento ondulatorio: una
Orbita serd4 posible sélo cuando su longitud sea multiplo entero de la longitud de onda del
movimiento del electrén.

si un electron ocupa una
orbita circular, sélo ciertos valores de
longitudes de onda seran permitidos.

n=3 n=5 n=33
PROHIBIDO

Dicho postulado puede deducirse matematicamente mediante la ecuacion:

nA=2mxr y la ecuacion de de Broglie, jprueba con ellas a deducir el segundo postulado de Bohr tu
mismo!

2.5. PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE DE HEISEMBERG.

Indica que es imposible conocer con exactitud y simultdneamente la posicion y la
velocidad de cualquier particula. Indeterminacion que viene expresada en la siguiente expresion:

AX -ApzL
A7

2.6. MODELO MECANOCUANTICO DEL ATOMO.
2.6.1 ORBITALES ATOMICOS.

Schrodinger basandose en los principios vistos anteriormente pensé que si un electron
podia comportarse como una onda, se le podrian aplicar las ecuaciones correspondientes,
obteniendo asi la llamada ecuacion de ondas de Schrodinger, que al resolverla permitia obtener
soluciones, cada una de las cuales nos daba los posibles niveles energéticos que podia tener el
electron dentro del &tomo.

Debido a los principios de la mecanica ondulatoria, no es posible situar un electron en las
orbitas del modelo clasico (soluciones de la ecuacion de Schrodinger), sino que lo que se hace es
definir la probabilidad de encontrar el electron en un punto.

Para explicar este concepto, supongamos que se pueden tomar fotografias de un electrén
alrededor del nacleo. Al cabo de un tiempo y de tomar un nimero grande de fotografias en cada una
de las cuales aparecera el electron como un punto, al superponer todas ellas, se obtendra la siguiente
imagen.
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“

Orbital 1s (n=0)

Esta nube es una representacion de la densidad electrénica o probabilidad de encontrar el
electrén en esa zona. A esta zona de maxima probabilidad se le define como orbital (solucién de la
ecuacion de ondas de Schrodinger). Como la densidad de la nube disminuye a medida que aumenta
la distancia al nucleo, es imposible abarcar el 100% de la probabilidad de encontrar el electrén, por
lo que se definen los orbitales, como el espacio delimitado por una superficie dentro de la cual se
encuentra el 90%de la probabilidad de encontrar un electron.

La resolucion de la ecuacion de Schrodinger para el atomo de hidrégeno implica la
introduccion de 3 nimeros cuanticos, n, 'y ml.

Estos numeros solo pueden tomar una serie de valores determinados, de forma que para cada
conjunto de 3 valores, obtenemos una solucion y por tanto un valor de energia para el electron.

NUmeros cuanticos:

A n se le llama namero cuantico principal e indica el nivel energético. Los valores que
puede tomar n son: 1, 2, 3, 4,.......etc. Para n=1 tenemos el primer nivel de energia, para n=2 el
segundo, etc.

Para un atomo diferente al de hidrogeno, cada nivel aparece formado por tantos subniveles
de energia como indica el valor de su nimero cuantico principal. Los diversos subniveles se definen
por los valores de otro nimero cuantico, llamado nimero cuantico secundario o azimutal, | . Este
numero toma valores comprendidos entre 0......... (n-1), e indica el subnivel energético (tipo de
orbitales: s, p, d, f).

Si se le aplica al &tomo un campo magnético adecuado, se ponen de relieve dos fendmenos:

Los subniveles se desdoblan en varios mas (efecto Zeeman). Entonces, cada uno de estos
altimos viene definido por el valor de otro nimero cuantico, llamado namero cuantico magnético,
mj|. Este nimero toma valores comprendidos entre (-I,....... N0 ,+1) e indica la orientacion del

orbital.

El electron se manifiesta como un mindsculo iman, pudiendo su pequefio campo magnético
sumarse o bien ir en contra del aplicado. Esta posibilidad se pone de manifiesto mediante un cuarto
numero cuantico llamado numero cuantico de espin, mg. Este nimero indica el comportamiento

de "iman' del electrén y sus valores pueden ser +1/2 y -1/2.

Asi pues todos los orbitales con el mismo valor de n pertenecen a la misma capa y los que
tienen los mismos valores de | a la misma subcapa.

10
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A la capa con n=1, se le llama capa k, a la de n=2 capa | etc...

NUmero cuéntico nombre valores significado
n Principal 1,2,3, Nivel energia
I Secundario 0,1, (n-1) Subnivel, tipo de
orbital:s, p, d, f.
m; Magnético -l... 0.+l Orientacién del orbital
ms De spin -1/2, +1/2 Comportamiento

magnético del electron

ORBITALES: TIPOS Y DISTRIBUCION.

Un orbital como ya sabemos es la zona de maxima probabilidad de encontrar el electron.
Los diversos tipos de orbitales se designan por las letras s, p, d, f, ....es decir en funcion del valor
del nimero cuéntico I. Cada uno de ellos posee una forma distinta. Los orbitales s son de simetria
esférica, mientras que los p (asf como los dy f, mas complicados) estan extendidos a lo largo
de una direccidn. El centro de todos ellos coincide con la posicién del nucleo.

Aunque la forma es practicamente la misma para todos los orbitales s, todos los p,etc, el
volumen crece con el nivel de energia. Asi un orbital s del primer nivel es de menor tamafio que

otro s del segundo nivel.

Cada orbital viene definido por tres numeros cuanticos: n, I, m, donde n determina el

volumen del orbital, |- la forma o tipo y m| expresa la orientacion espacial.

n m, Nombre Ms Nameros
orbital cuanticos
1 0 1s 1/2 (1,0,0,1/2)
-1/2 (1,0,0,-1/2)
2 0 2s 1/2 (2,0,0,1/2)
-1/2 (2,0,0,-1/2)
-1 2p 1/2 (2,1,-1,1/2)
-1/2 (2,1,-1,-1/2)
0 2p 1/2 (2,1,0,1/2)
-1/2 (2,1,0,-1/2)
1 2p 1/2 (2,1,1,1/2)
-1/2 (2,1,1,-1/2)

11
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The third shell
(n=3)

3s 3p 3d

s subshell

p subshell d subshell

2.6.2. CONFIGURACION ELECTRONICA DE LOS ELEMENTOS.

Para ver la configuracion electronica o distribucion de los electrones en las distintas capas y
subcapas, habra que tener en cuenta que estos, iran ocupando los orbitales de forma que la energia
del atomo sea la menor posible, siendo esta, la configuracion de su estado fundamental. Si algln
electrén se encuentra en un nivel energético superior, tendriamos la configuracion electronica de un
estado excitado.

El orden de llenado de los orbitales se ha determinado experimentalmente y se puede
recordar con el siguiente esquema llamado diagrama de Moeller.

ORDEN DE LLENADO
DE LOS ORBITALES

ls"

I
2s 2p
3s 3p 3d

4s 4p 4d af

X

5s 5p 5d
» 3
6s 6p

&

7s

K

12
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Ademas de este orden, hay que tener en cuenta los siguientes principios:
a) Principio de exclusion de Pauli.

Este principio afirma que en un mismo atomo no pueden existir dos electrones con los
cuatro valores de los nimeros cuanticos iguales.

Como se ha indicado, cada orbital viene definido por un conjunto de valores cuanticos n, | y
m; , por lo que en cada uno de ellos sélo podra haber dos electrones uno con ms= +1/2 y otro con
ms= -1/2. Es decir que cada orbital s6lo puede estar ocupado por dos electrones y éstos han de tener
sus espines opuestos, electrones apareados.

b) Principio de maxima multiplicidad de Hund.

Cuando en un subnivel energético existen varios orbitales disponibles, los electrones
tienden a ocupar el maximo numero de ellos, y, ademas con espines paralelos.

2.6.3. DIAMAGNETISMO.Y PARAMAGNETISMO.

El principio de exclusion de Pauli y la regla de Hund nos permiten entender, ademas, las
propiedades magnéticas de los atomos

Decimos que una sustancia es paramagnética, cuando es atraida débilmente por un
iman. Por el contrario, una sustancia diamagnética, es aquella que no es atraida por un iman
(incluso es ligeramente repelida)

¢A qué es debido este comportamiento en los atomos aislados? La razon hay que buscarla en la
existencia o no de electrones desapareados, ya que si:

Existen electrones desapareados, por tanto, con espines paralelos (regla de Hund), los
campos magnéticos creados por cada electron se refuerzan. El resultado es un campo magnético
neto que interacciona con el campo magnético creado por el iman. Estamos ante una especie
paramagnética, por ejemplo, el C Y el N:

-l W HEN - | |
2p?

2 2
L 2s 182 2s2 2p3

Por el contrario, si los electrones se encuentran apareados, esto es con espines antiparalelos
(u opuestos), los efectos magnéticos se cancelan, por lo que no existe interaccion favorable con el
campo magnético del iman. Nos encontraremos ante una especie diamagnética, como el Be y el Ne:

S 1T BN

152 2g2 fgetelidnes
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3. SISTEMA PERIODICO ACTUAL.

3.1 DESCRIPCION.

El actual Sistema Periddico esta basado en la Tabla que propuso Mendeléiev y utiliza como
criterio de ordenacién el nimero atémico. Esta es la idea clave, ya que nos permite disponer de
una ley periddica:

Si se colocan los elementos, segun aumenta su nimero atémico, se observa una variacion
periddica de sus propiedades.

Pasamos ahora a describir el actual Sistema peridédico que consta de dieciocho filas
verticales, llamadas grupos o familias, y siete filas horizontales, denominadas periodos.

Grupos o Familias

El Sistema Periddico consta de 18 filas verticales, o grupos, que se designan con
numeros correlativos del 1 al 18.

Una caracteristica muy importante es que:

Todos los elementos de un mismo grupo tienen idéntica configuracion de la capa
electréonica 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
Dentro de los periodos, o filas horizontales, podemos distinguir:

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

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

3. Periodos largos. son los periodos 6° y 7°,cada uno de los cuales contiene 32 elementos. Para
evitar una excesiva longitud del sistema periddico, los catorce elementos que siguen al lantano

(Z =57) yal actinio (Z = 89) se colocan, en dos filas separadas debajo de la tabla, constituyendo los
grupos denominados, respectivamente, lantanidos y actinidos.

3.2 SISTEMA PERIODICO ACTUAL Y CONFIGURACION
ELECTRONICA.

Ahora, a partir de lo que hemos visto en los primeros apartados, podemos justificar la Tabla
periddica. A efectos de configuraciones electronicas, se puede dividir en cuatro zonas denominadas
bloques s, p, d y 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 configuracion electronica
rapidamente.

14
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Todos los elementos conocidos del Sistema periddico actual se pueden clasificar en:

1 Metales y no metales. Los primeros se sitdan en la parte izquierda de la tabla, mientras que los
segundos lo hacen en la parte derecha. Entre medias de ambos tipos se sittan los semimetales.

2 Elementos representativos. Se les conoce como elementos de los grupos principales y van
marcados con la letra A 6 grupos 1,2 y los que van del 13 al 18. Se caracterizan porque van
completando los subniveles s y p de la Ultima capa. Para estos elementos el nimero de electrones de
la altima capa coincide siempre con el nimero del grupo, en caracteres romanos al que pertenece.

3 Elementos de transicion. 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 pendltima 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 rellenando el subnivel f situado en la antependltima capa. Asi, los lantanidos,
situados en el 6° periodo, completan el subnivel 4f, y los actinidos, colocados en el 7°, el 5f

Elementos principales (s.p) 18

g 182 HIll . 13141516 17[7]1
fe : \l 2
S3 3
ot 4
5

6

Bloque d T T §

Hluq;: s Lantanidos
Actinidos
Bloque f

4. PROPIEDADES PERIODICAS DE LOS ELEMENTOS.

Son las propiedades que dependen de los electrones del nivel méas externo de un atomo. Se
Ilaman periddicas, porque se repiten en la tabla periddica, al cabo de un cierto nimero de
elementos, por coincidir la configuracion electronica de la Gltima capa.

15
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4.1 RADIO ATOMICO.

La corteza electronica de un atomo no posee limites definidos, por lo que es muy dificil
conocer el radio de un 4&tomo. Su determinacion se realiza a partir de medidas de longitudes de
enlaces.

Es légico pensar que a mayor volumen atomico, mayor radio atbmico, por lo que en la tabla
periddica el radio atomico varia igual que el volumen.

Dentro de un mismo grupo aumentara hacia abajo debido al aumento del nimero de
capas electronicas.

En un mismo periodo aumentara hacia la izquierda, ahora el nimero de capas es el
mismo pero al movernos a la izquierda disminuye el niUmero de cargas positivas en el ndcleo, lo que
se traduce en una menor atraccion sobre la envoltura electronica.

4.2 RADIO IONICO.

RADIO DE UN CATION (ION™).

El radio de un catidn es siempre menor que el del &tomo neutro del que procede, pues el ion
tiene menos electrones y la carga nuclear efectiva es mayor.

RADIO DE UN ANION (ION").

El radio de un anién es siempre mayor que el del &tomo neutro del que procede, pues el ion
posee mas electrones produciéndose una mayor repulsion entre estos, con la consiguiente expansion
de la nube elctrénica.

RADIO DE IONES ISOELECTRONICOS.

Los iones isoelectronicos son iones de atomos distintos pero que quedan con el mismo
nimero de electrones. (Ej. F*y Na'). Entre dos iones isoelectronicos tendra mayor radio el que
corresponda al &tomo de menor nimero atomico; ya que éste tendrd menos fuerza de atraccion por
los electrones.

4.3 ENERGIA O POTENCIAL DE IONIZACION.

Se define como la energia necesaria para que un atomo de un elemento neutro en
estado gaseoso y en su estado fundamental pierda un electron y se transforme, por tanto en
un ion positivo.

X(@—->X(g+1le

En un grupo, la energia de ionizacion aumenta al disminuir el n® atomico, pues al
disminuir el nimero de capas, los electrones mas externos al estar mas cerca del nicleo estan mas
atraidos este y por tanto, es mayor la energia necesaria para separarlos.

En un periodo, aumenta al aumentar el n® atdbmico, pues para la misma capa, a mayor n°
atdbmico, mas atraidos por el nicleo estaran los electrones, al tener este mayor nimero de protones,
es mayor por tanto la caga nuclear efectiva.
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4.4 AFINIDAD ELECTRONICA.

Es la energia que se desprende (o se absorbe) cuando un &tomo neutro en estado
gaseoso gana un electron y se transforma en un ion negativo.

X(@) +1le - X (9

En un grupo, la afinidad elctronica aumenta hacia arriba, debido a que el electron
ganado se encuentra mas cerca del nucleo y por tanto mas atraido y estabilizado por la carga
nuclear.

En un periodo, la afinidad electrénica aumenta hacia la derecha, debido a la mayor
carga nuclear efectiva.

Por ello, la afinidad electronica varia en la tabla periddica exactamente igual que el potencial
de ionizacion.

45 ELECTRONEGATIVIDAD.

Es una propiedad directamente relacionada con las dos anteriores. Se define como la
tendencia que tiene un atomo a atraer hacia si el par (o pares) de electrones compartidos de
un enlace covalente.

Los elementos con altas energia de ionizacion y afinidad electronica, tendran mucha
tendencia a ganar electrones: seran muy electronegativos.

Los elementos con bajas energia de ionizacion y afinidad electronica, tendran poca
tendencia a ganar electrones: seran poco electronegativos.

Por tanto, la electronegatividad, se comporta en la tabla, igual que la energia de
ionizacion y la afinidad electronica.

Por otro lado, la electronegatividad sirve para reflejar el mayor o menor caracter metélico de
los ‘elementos. Asi, elementos con alta electronegatividad seran no metales; y por el contrario,
aquellos con baja electronegatividad, serdn metales. Asi pues, el caracter metalico variara en el
Sistema Periddico de forma inversa a como lo hace la electronegatividad.

]|  Afinidad electrénica

l: Energia de ionizacién

Radio atomico

Energia de ionizaci6n
Afinidad electrénica

\/ < Radio atémico |
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ESTRUCTURA DE LA MATERIA.

Modelos atémicos.

1.-

Razona si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones: a) cuando un
electron pasa de un estado fundamental, a un excitado emite energia; b) la energia
de cualquier electron de un atomo es siempre negativa; ¢) En el espectro de
absorcion los electrones pasan de un estado fundamental a uno excitado y 4E > 0.

Radiacion electromagnética.

2.-

El color amarillo de la luz de sodio posee una longitud de onda de 5890 A. Calcula la
diferencia energética correspondiente a la transicion electrénica que se produce
expresada en eV. (h = 6,626 - 10* J-s; 1 eV = 1,602 - 10°))

Calcula la energia emitida por 0,2 moles de fotones producidos por radiaciones de
60 s~

Calcula: a) la energia de un foton cuya longitud de onda es de 5500 A. b) la energia
de un mol de fotones.

Calcula frecuencia y la longitud de onda de la radiacion emitida por un electrén que
pasa del estado excitado cuya energia es de —-3,4 eV al estado fundamental de
energia -13,6 eV.

La capa de ozono absorbe la radiaciones ultravioleta, capaces de producir
alteraciones en las células de la piel, cuya longitud de onda esta comprendida entre
200 y 300 nm. Calcular la energia de un mol de fotones de luz ultravioleta de
longitud de onda 250 nm.

NUumeros cuanticos

7.-

10.-
11.-

12.-

13.-

a) Enuncia el principio de minima energia, la regla de maxima multiplicidad y el de
principio de exclusién de Pauli; b) ¢ cual o cuales de las siguientes configuraciones
electronicas no son posibles de acuerdo con este ultimo principio (exclusion Pauli):
1s23st; 1s%2s%2p”; 1s°25%2p°3s®; 1s%2s%2p™.

Responde razonadamente a: a) ¢Los orbitales 2px, 2py y 2pz tienen la misma
energia?; b) ¢Por qué el niumero de orbitales “d” es 5?

El grupo de valores (3,0,3), correspondientes a los numeros cuanticos n, | y m,
respectivamente, ¢.es o no permitido? ¢ Y el (3,2,—2)? Justifica la respuesta.

Indica los nUmeros cuanticos de cada unos de los 3 ultimos e~ del fosforo.

Indica el valor de los niumeros cuanticos de cada uno de los seis Ultimos electrones
del potasio (Z = 19).

Justifica si es posible o no que existan electrones con los siguientes numeros
cuanticos:

a)(3,-1,1,-);b)(3,2,0,%);c) (2,1, 2,%),;d) (1, 1, 0, —¥2).

Justifica si es posible o0 no que existan electrones con los siguientes numeros
cuanticos:

a)(2,-1,1,%);b)(3,1,2,%);c)(2,1,-1,%),d) (1, 1,0, -2)
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La Tabla Periddica

14 .-

15.-

16.-

17.-

Indica el nombre, simbolo, nombre del grupo a que pertenece y periodo de los
elementos de numeros atomicos 3, 9, 16, 19, 38 y 51.

a) Indica el nombre, simbolo y la configuracion electronica de los elementos de
nameros atémicos 12, 15, 17 y 37; b) ¢cuantos electrones desapareados tiene cada
uno de estos elementos en su estado fundamental.

Un elemento neutro tienen la siguiente configuracion electronica: 1s%2s?2p°3s?
3p°®3d'°4s?4p°. Di el nombre del elemento, del grupo y el periodo a que pertenece.

Un atomo X tiene la siguiente configuracién electrénica: 1s?2s?2p°3s?3p®5s’. Explica
razonadamente si las siguientes frases son verdaderas o falsas: a) X se encuentra
en su estado fundamental; b) X pertenece al grupo de los metales alcalinos; c) X
pertenece al 5° periodo del sistema periddico; d) Si el electrén pasara desde el
orbital 5s al 6s, emitiria energia luminosa que daria lugar a una linea en el espectro
de emision.).

Propiedades periodicas

18.-

19.-

20.-

21.-

22.-

23.-

Las primeras energias de ionizacion (en eV/atomo) para una serie de atomos
consecutivos en el sistema periédico son: 10,5; 11,8; 13,0; 15,8; 4,3; 6,1. Indica cual
de ellos sera un halégeno, cual un anfigeno, y cual un alcalino.
(lev=16-10")).

a) Define energia (potencial) de ionizacion y escribe la ecuacion que representa el
proceso de ionizacidn; b) Explica razonadamente porqué, para un mismo elemento,
las sucesivas energias de ionizacion aumentan.

Ordena razonadamente los siguientes elementos: Fe, Cs, F, N y Si de menor a
mayor: a) radio atdmico; b) electronegatividad; c) energia de ionizacion.

Dos elementos presentan las siguientes configuraciones electrénicas: A: 1s? 2s%p°;
B: 1s? 2s%p® 3s’ a) Si los valores de las energias de ionizacion son 2073 y 8695
kJ/mol, justifica cual sera el valor asociado a cada elemento; b) ¢por qué el radio
atomico y la energia de ionizacion presentan tendencias peridédicas opuestas?

a) ordene los siguientes atomos (Ba, Cs, Cl, Ag, I, He) segln su radio atbmico y su
energia de ionizacion.

Considere los elementos Be (Z=4), O (Z=8), Zn (Z=30) y Ar (Z=18). a) Segun el
principio de maxima multiplicidad o regla de Hund, ¢cuantos electrones
desapareados presenta cada elemento en la configuracion electronica de su estado
fundamental? b) En funcibn de sus potenciales de ionizacion y afinidades
electronicas, indique los iones mas estables que pueden formar y escriba sus
configuraciones electronicas. Justifique las respuestas.
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w

ESTRUCTURA DE LA MATERIA. INTRODUCCION A LA QUIMICA MODERNA
EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 1

Dadas las siguientes configuraciones electrénicas:

A: 1s? 2s% 2p° 3s% 3p* B: 15 2¢° C: 1s% 257 2p°.
Indique, razonadamente:

a) El grupoy periodo en los que se hallan A, By C.

b) Los iones mds estables que formardn A, By C.

a) Escriba la estructura electronica de los dtomos de los elementos cuyos nimeros

atémicos son 11,13y 16.

b) Indique, justificando la respuesta, el elemento de mayor energia de ionizacion y el que
tiene mayor cardcter metdlico.

c) <En qué grupo y periodo del sistema periddico estd situado cada elemento.

. Para cada una de las siguientes parejas:

a) K(Z=19)y Cl(Z=17);

b) F(Z=9)y Na(Z = 11);

c) ClhyKk.

Indique de forma razonada, qué dtomo o ion tiene un radio mayor.

a) Indique la configuracidn electrénica de los dtomos de los elementos A, B y C cuyos
ndmeros atomicos son respectivamente: 13, 17y 20.

b) Escriba la configuracién electrénica del ion mds estable de cada uno de ellos.

c) Ordene dichos iones por orden creciente de sus radios.

. Ordene los elementos quimicos Ca, Cl, Cs y F en sentido creciente de su:

a) Cardcter metdlico
b) Radio atémico.
Justifique las respuestas.

. Dados los valores de nimeros cudnticos: (4, 2, 3, -3); (3,21,3), (20,-1,%):y(1,0,0, 3):

a) Indique cudles de ellos no estdn permitidos.
b) Indique el nivel y el orbital en el que se encontrarian los electrones definidos por los
valores de los nimeros cudnticos permitidos.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2

1. Considere la siguiente tabla incompleta:

Elementos Na ? Al ? S ?
Radios atémicos ? 136 ? 110 ? 99

a) Reproduzca la tabla y complétela situando los valores 125 nm, 104 nm y 157 nm y los
elementos P, Cl y Mg en los lugares oportunos.
b) Indique y explique qué norma ha sequido.

2. Dados los elementos A, B, y C, de nimeros atémicos 9,19y 35, respectivamente:
a) Escriba la estructura electrénica de esos elementos
b) Determine el grupo y periodo a los que pertenecen.
c) Ordénelos en orden creciente de su electronegatividad.

3. a) Escriba la configuracion electronica de los dtomos de los elementos con nimeros
atémicos 20, 30y 35.
b) Indique, razonadamente, cudl es el ion mds estable de cada uno de ellos y escriba su
configuracién electrénica.

4. La grdfica adjunta relaciona valores de energia de ionizacion E.I., con los ndmeros
atémicos de los elementos. Con la informacion
que obtenga a partir de ella:

a) Justifique la variacion periédica que se
produce en los valores E.I.

b) Enumere los factores que influyen en esta
variacion y razone la influencia del factor
determinante
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1.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

En la tabla siguiente se dan las energias de ionizacion (kJ/mol) de los primeros elementos
alcalinos.

1°EI  |2°EI |3°EI |4°EI
Li 521 7294 11819  |-----
Na |492 4564 6937 9561
K 415 3068 4448 5895

Explique:
a) <Por qué disminuye la 1% E.I. del Li al K?
b) ¢Por qué no hay valor para la 4% E.I. del Li?
c) ¢Por qué aumentadela1*E.I. ala4*E.L?

Dados los elementos A y B cuyos niimeros atémicos son, respectivamente, Z = 20y Z =
35.

a) Escriba la configuracién electronica de ambos.

b) ¢Cudl tendrd mayor radio? Razone la respuesta.

c) <¢Cudl tendrd mayor afinidad electrdnica? Razone la respuesta.

Indique para los elementos A, B y C cuyos nlmeros atémicos son, respectivamente, 13, 16 y
20:

a) Configuracion electrénica.

b) Justifique cudl tendra mayor energia de ionizacidn.

c) El grupoy el periodo del sistema periédico en que se encuentra cada elemento.

Dadas las siguientes configuraciones electrénicas correspondientes a dtomos neutros:

A: 1s°2s° 2p° B:1s°2s°p®38°p’ C:1s?2s°p°3s°p°d®4s® D:1s?2s°p®3s°p° 4t
Indique razonadamente:

a) Grupoy periodo a que pertenece cada elemento.

b) Qué elemento posee mayor energia de ionizacion y cudl menor

c) Qué elemento tiene mayor radio atémico y cudl menor

Escriba la configuracién electrénica de los iones ClI" (Z = 17) y K" (Z = 19)

a) Razone cudl de los dos iones tendrd mayor radio.
b) Razone cudl de los dos elementos neutros tendrd mayor energia de ionizacién.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

1. Tres elementos tienen de ndmero atdmico 25, 35 y 38, respectivamente. a) Escriba la
configuracién electrénica de los mismos. b) Indique, razonadamente, el grupo y periodo a
que pertenece cada uno de los elementos anteriores. c) Indique, razonando la respuesta, el
cardcter metdlico o no metdlico de cada uno de los elementos anteriores.

2. Las dos tablas siguientes corresponden a radios atémicos:
Elemento Li Be B C N ) F
R(A) 1'23 0'89 0'80 0'77 0'70 0'66 0'64

Elemento Li Na K Rb Cs

R(A) 1'23 1'57 2'03 2'16 2'35

a) Justifique la variacion del radio en el periodo.
b) Justifique la variacion del radio en el grupo.

3. Los nimeros atomicos de los elementos Py Mn son 15 y 25, respectivamente.
a) Escriba la configuracién electronica de cada uno de ellos.
b) Indique los nimeros cudnticos que correspondan a los electrones situados, en cada
caso, en los orbitales mds externos.

4. Los elementos Na, Al, y Cl tienen de nimeros atémicos 11, 13 y 17, respectivamente,
a) Escriba la configuracion electrénica de cada elemento.
b) Escriba la configuracién electrénica de los iones Na* , AI*" y CI".
c) Ordene, de forma razonada, los radios de los iones anteriores.

5. Los nimeros atémicos de los elementos Br y Rb son 35 y 37, respectivamente.
a) Escriba la configuracién electrdnica de ambos elementos.
b) Indique el ion mds estable de cada elemento y su configuracién electrénica
a) Razone cudl de los dos iones tendrd mayor radio.

6. Los elementos Ay B tienen, en sus dltimos niveles, las configuraciones: A = 4s°p® 5s'y B =
3s%p®d™°4s%p*. Justifique:
a) Si A es metal o no metal.
b) Qué elemento tendrd mayor afinidad electrénica.
c) Qué elemento tendrd mayor radio.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

Los atomos neutros X, Y, Z, tienen las siguientes configuraciones:
X=1s% 2s%p"; Y=1s% 25%p°; Z= 1% 25%p® 3s?

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

b) Ordénelos, razonadamente, de menor a mayor electronegatividad

c) ¢Cudl es el de mayor energia de ionizacion?

Dados los siguientes compuestos: CaFz, CO2, Hz0.
a) Indique el tipo de enlace predominante en cada uno de ellos.
b) Ordene los compuestos anteriores de menor a mayor punto de ebullicion.

Justifique las respuestas.

3.

7.

Defina:

a) Energia de ionizacidn.
b) Afinidad electrénica.
c) Electronegatividad.

Escriba las configuraciones electrénicas del atomo e iones siguientes: Al(Z=13), Na"(Z=11),
0°*-(Z=8).

a) ¢Cudles son isoelectrdnicos?

b) ¢Cudl o cudles tienen electrones desapareados?

Los elementos X, Y y Z tienen niimeros atémicos 13, 20 y 35, respectivamente.
a) Escriba la configuracién electronica de cada uno de ellos.
b) ¢Serian estables los iones X**,Y*" y Z?-? Justifique las respuestas.

Dados los siguientes grupos de ndmeros cudnticos (n, I, m): (3, 2, 0); (2, 3, 0); (3, 3, 2); (3,

0,0); (2, -1,1): (4, 2, 0). Indique:

a) Cudles no son permitidos y por qué.

b) Los orbitales atémicos que se corresponden con los grupos cuyos ndmeros cudnticos
sean posibles.

Dadas las siguientes configuraciones electronicas pertenecientes a elementos neutros:
A (1s?2s°2p®); B (1s°2s°2p’); C (1s°2s°2p°3s°3p®4s'), D (1s°2s° 2p*).

Indique razonadamente:

a) El grupoy periodo al que pertenece cada elemento.
b) El elemento de mayor y el de menor energia de ionizacién.
c) El elemento de mayor y el de menor radio atémico.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

1. a) Defina afinidad electrénica.
b) ¢Qué criterio se sigue para ordenar los elementos en la tabla periddica?
c) <¢Justifique como varia la energia de ionizacion a lo largo de un periodo?

2. a) Escriba las configuraciones electronicas de los iones siguientes: Na*(Z=11) y F(Z=9).
b) Justifique que el ion Na" tiene menor radio que el ion F.
c) Justifique que la energia de ionizacion del sodio es menor que la del fldor.

3. Dados los elementos A (Z=13), B (Z=9) y C (Z=19)
a) Escriba sus configuraciones electrdnicas.
b) Ordénelos de menor a mayor electronegatividad.
c) Razone cudl tiene mayor volumen.

4. a) ¢Por qué el volumen atémico aumenta al bajar en un grupo de la tabla periddica?
b) ¢Por qué los espectros atomicos son discontinuos?
c) Defina el concepto de electronegatividad.

5. Razone si las siguientes configuraciones electrénicas son posibles en un estado
fundamental o en un estado excitado:
a) 1s% 2s® 2p* 3s'.
b) 1s® 2s® 2p® 3s% 3p’.
c) 1s? 2s? 2p° 2d" 3s°.

6. Dados los elementos cuyos nimeros atémicos son 7, 17 y 20.
a) Escriba sus configuraciones electrénicas.
b) Razone a qué grupo y periodo de la tabla periddica pertenecen.
c) ¢Cudl serd el ion mds estable de cada uno? Justifique la respuesta.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

1. Dado el elemento de Z = 19:

a)
b)
C)

Escriba su configuracién electronica.

Indique a qué grupo y periodo pertenece.

¢Cudles son los valores posibles que pueden tomar los ndmeros cudnticos de su electrén
mds externo?

2. Cuatro elementos que llamaremos A, B, C y D tienen, respectivamente, los ndmeros
atémicos: 2, 11, 17 y 25. Indique:

a)
b)
c)
3. a)
b)

c)

El grupo y el periodo al que pertenecen.
Cudles son metales.
El elemento que tiene mayor afinidad electrdnica.

Indique cudles de los siguientes grupos de nimeros cudnticos son posibles para un
electron en un dtomo: (4,2,0,+1/2); (3,3,2, -1/2); (2,01,+1/2); (3,2,-2,-1/2); (2,0,0,-1/2).
De las combinaciones de ndmeros cudnticos anteriores que sean correctas, indique el
orbital donde se encuentra el electron.

Enumere los orbitales del apartado anterior en orden creciente de energia.

4. Dadas las siguientes configuraciones electrénicas de la capa de valencia:
1) ns' 2) ns? np* 3) ns? np°

a)
b)
c)

5. a)
b)
c)
6. a)

b)
c)

Indique el grupo al que corresponde cada una de ellas.

Nombre dos elementos de cada uno de los grupos anteriores.

Razone cudles serdn los estados de oxidacion mds estables de los elementos de esos
grupos.

Defina el concepto de energia de ionizacion de un elemento.

Justifique por qué la primera energia de ionizacidn disminuye al descender en un grupo
de la tabla periédica.

Dados los elementos F, Ne y Na, ordénelos de mayor a menor energia de ionizacion

Escriba las configuraciones electrdnicas del cloro (Z = 17) y del potasio (Z = 19).

¢Cudles serdn los iones mds estables a que dardn lugar los dtomos anteriores?
¢Cudl de esos iones tendrd menor radio?
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

1. Los ndmeros atémicos de los elementos A, By C son, respectivamente, 19, 31y 36.
a) Escriba las configuraciones electronicas de estos elementos.

b) Indique qué elementos, de los citados, tienen electrones desapareados.
c) Indique los niimeros cuanticos que caracterizan a esos electrones desapareados.

2. Dados los siguientes grupos de nimeros cudnticos:
A (2,2,1,1/2);B:(3,2,0,-1/2):C: (4,2,2,0);: D:(3,1,1,1/2)
a) Razone qué grupos no son vdlidos para caracterizar un electrdn.
b) Indique a qué orbitales corresponden los grupos permitidos.

3. La configuracién electrénica de un dtomo excitado de un elemento es 1s°2s°2p°®3s3p°5s’.
Razone cudles de las afirmaciones siguientes son correctas y cudles falsas para ese
elemento:

a) Pertenece al grupo de los alcalinos.

b) Pertenece al periodo 5 del sistema periddico.
c) Tiene caracter metalico.

4. Dadas las especies: CI" (Z=17), K+ (Z =19) y Ar (Z = 18):
a) Escriba la configuracion electrénica de cada una de ellas.
b) Justifique cudl tendra un radio mayor.

5. Considere la serie de elementos: Li, Na, K, Rb y Cs.
a) Defina Energia de ionizacion.

b) Indique cémo varia la Energia de Ionizacién en la serie de los elementos citados.
c) Explique cuél es el factor determinante de esta variacion.

6. Los nimeros atémicos de los elementos A, By C son respectivamente 20, 27 y 34.
a) Escriba la configuracion electrénica de cada elemento.
b) Indique qué elemento es el mds electronegativo y cudl el de mayor radio.
c) Indique razonadamente cudl o cudles de los elementos son metales y cudl o cudles no
metales.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

1.- La configuracién electrénica del ion X** es 1s°25°2p®3s°3p°.
¢Cudl es el nimero atémico y el simbolo de X?

¢A qué grupo y periodo pertenece ese elemento?

Razone si posee electrones desapareados el elemento X.

2.- Los nimeros atémicos de los elementos A, B, Cy D son 2, 11, 17 y 25, respectivamente.
Escriba, para cada uno de ellos, la configuracion electrénica e indique el ndmero de
electrones desapareados.

Justifique qué elemento tiene mayor radio.

Entre los elementos By C, razone cudl tiene mayor energia de ionizacion.

3.- Dadas las configuraciones electronicas:

A:1s%3s!; B: 1s%2s% ; C: 1s%25°2p°3s?3p°; D : 1s725%2p,22p,°2p,°
Indique razonadamente:

La que no cumple el principio de exclusién de Pauli.

La que no cumple el principio de maxima multiplicidad de Hund.
La que, siendo permitida, contiene electrones desapareados.

4 - a) Escriba la configuracién electrénica de los iones Mg** (Z=12) y S*" (Z=16).
Razone cudl de los dos iones tendra mayor radio.
Justifique cudl de los dos elementos, Mg o S, tendrd mayor energia de ionizacion.

5.- a) Escriba la configuracién electrénica de los iones: AI** (Z = 13) y CI" (Z = 17).

Razone cudl de los dos iones tendrd mayor radio.
Razone cudl de los elementos correspondientes tendrd mayor energia de ionizacion.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 10

1.- a) Escriba la configuracion electrénica de los elementos A, B y C, cuyos nimeros atémicos
son 33, 35y 37, respectivamente.

Indique el grupo y el periodo al que pertenecen.

Razone qué elemento tendrd mayor cardcter metdlico.

2.- Indique:

Los subniveles de energia, dados por el nimero cudntico secundario |, que corresponden al
nivel cudntico n = 4.

A qué tipo de orbitales corresponden los subniveles anteriores.

Si existe algln subnivel de n = 5 con energia menor que algin subnivel de n = 4, diga cudl.

3.- Dadas las siguientes configuraciones electrdnicas externas:

ns'; ns’np"; ns’np®

Identifique el grupo del sistema periddico al que corresponde cada una de ellas.
Para el caso de n = 4, escriba la configuracion electrénica completa del elemento de
cada uno de esos grupos y némbrelo.

4.- a) Indique el nimero de electrones desapareados que hay en los siguientes dtomos:
As (Z=33)Cl (Z=17) Ar (Z = 18)

Indique los grupos de nimeros cudnticos que corresponderdn a esos electrones
desapareados.

5.- a) Razone si para un electrdn son posibles las siguientes series de niimeros cudnticos:
(0,0,0,-1/2): (1,1,0,+1/2): (2,1,-1,+1/2): (3, 2,1, -1/2).

Indique a qué tipo de orbital corresponden los estados anteriores que sean posibles.
Indique en cudl de ellos la energia es mayor.

6.- Dadas las siguientes especies: Ar, Ca®"y CI” .

Escriba sus configuraciones electronicas.

Ordénelas, razonando la respuesta, en orden creciente de sus radios.
Ndmeros atémicos: Ar = 18; Ca = 20; Cl = 35,5

7.- Dadas las configuraciones electrénicas:

A: 1s? 3s!; B: 1s% 287 ; C: 1s? 25° 2p® 3s% 3p°; D: 1s% 2% 2p,2p,°2p.°;
Indique razonadamente:

a) La que no cumple el principio de exclusién de Pauli.

b) La que no cumple el principio de mdxima multiplicidad de Hund.

c¢) La que, siendo permitida, contiene electrones desapareados.

8.- a) Escriba la configuracién electrénica de los iones Mg** (Z=12) y S* (Z=16).

b) Razone cudl de los dos iones tendrd mayor radio.
¢) Justifique cudl de los dos elementos, Mg o S, tendrd mayor energia de ionizacién.

9.- Los ndmeros atdmicos de los elementos A, B, Cy D son 2, 11, 17 y 25, respectivamente.
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a) Escriba, para cada uno de ellos, la configuracién electrénica e indique el nimero de
electrones desapareados.

b) Justifique qué elemento tiene mayor radio.

c) Entre los elementos By C, razone cudl tiene mayor energia de ionizacién.

10.- La configuracién electrdnica del ion X** es 1s* 2s? 2p® 3s® 3p®
a) ¢Cudl es el nimero atémico y el simbolo de X?

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

c) Razone si posee electrones desapareados el elemento X.

11.- a) Escriba la configuracién electrénica de los iones: Al** (Z = 13) y CI" (Z = 17).
b) Razone cudl de los dos iones tendrd mayor radio.
c¢) Razone cudl de los elementos correspondientes tendrd mayor energia de ionizacion.

12.- Razone qué grafica puede representar:

a) El niimero de electrones de las especies: Ne, Na*, Mg™® y Al"™.
b) El radio atomico de los elementos: F, Cl, Bry I.

c¢) La energia de ionizacion de: Li, Na, Ky Rb.

v
Y
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ENLACE QUIMICO: ENLACE COVALENTE

=

El enlace quimico. Formacion y estabilidad energética.
2. El enlace covalente.
2.1. Teoria de Lewis.
2.1.1. Simbolos y estructuras de Lewis.
2.1.2. Reglas para las estructuras de Lewis.
2.1.3. Ejemplos.
2.1.4. Hipovalencia.
2.1.5. Resonancia.
2.2. Teoria del enlace de valencia.
2.2.1. Simetria de los orbitales.
2.2.2. Valencia quimica.
2.2.3. Promocion electronica.
2.3. Teoria de hibridacion.
2.3.1. Orbitales hibridos mas frecuentes.
2.4. Teoria de repulsion de pares de electrones de valencia.
2.4.1. Moléculas con pares electronicos libres.
3. Parametros de enlace.
3.1. Polaridad del enlace.
3.2. Energia de enlace.
3.3. Longitud de enlace.
4. Fuerzas intermoleculares.
4.1. Fuerzas de Van der Waals
4.2. Enlace de hidrogeno.
5. Propiedades de las sustancias covalentes.

1. EL ENLACE QUIMICO. FORMACION Y ESTABILIDAD
ENERGETICA

Al determinar la constitucion de las sustancias se encuentra que todas estan
formadas por agrupaciones de atomos. Unas veces forman agregados neutros: las
moléculas, y otras resultan con carga: los iones. (Solo los gases nobles y algunos
metales en estado de vapor poseen moléculas monoatémicas). La unién entre atomos,
moléculas o iones es lo que constituye el enlace quimico.

En el enlace quimico juega un papel decisivo la configuracion electronica del
nivel mas externo de los atomos, llamado también nivel de valencia. De esta
configuracion depende, ademas, el tipo de enlace que formen. Los gases nobles
presentan una distribucién electronica de maxima estabilidad con los orbitales S y P de
valencia ocupados por completo. Los demas elementos poseen incompletos sus niveles
de valencia y de ahi su mayor o menor reactividad.

En general, cuando se unen dos elementos representativos tienden a
alcanzar ambos estructura de gas noble, bien por captacion o por cesion de
electrones (enlace i6nico) o bien compartiendo uno o varios pares de ellos (enlace
covalente).
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A los elementos de transicion no les resulta facil alcanzar dicha estructura,
debido a que los orbitales d incompletos habrian de eliminarse o captarse un nimero
excesivo de electrones.

Sean unas u otras configuraciones, la formacion espontanea de un enlace, es
una manifestacion de la tendencia de cada atomo a alcanzar la ordenacién
electréonica mas estable posible. Es decir, la molécula formada representa un
estado de menor energia que los &tomos aislados.

500

o

Energia (kJ/mol)

-500

0.74

Distancia H-H (A)

2. ENLACE COVALENTE.

2/1. TEORIA DE LEWIS.

Segun Lewis, los atomos pueden obtener configuracion electrénica estable
por comparticion de electrones. Un atomo obtiene configuracion estable de gas noble
cuando posee en su Ultima capa 8 electrones (excepto el helio). La idea crucial proviene
del modelo atémico de Bohr y consiste en dividir a los electrones en 2 grupos: internos
y de valencia, solo estos ultimos intervienen en el enlace.

Los electrones no se transfieren de un atomo a otro, sino que se comparten al

formar una molécula. Cada par de electrones compartidos constituye un enlace
covalente.

2.1.1 SIMBOLOS Y ESTRUCTURAS DE LEWIS.

Se llama simbolo de Lewis, a un tipo de notacién, donde lo que se destaca son
los electrones de valencia de un elemento.

Una estructura de Lewis, es una combinacion de simbolos que representa un
enlace quimico, normalmente por comparticion de electrones.
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H—N—H O=C=0 H:C=C:H
| O
H

2.1.2 REGLAS PARA LAS ESTRUCTURAS DE LEWIS

Aungue no existe un procedimiento Unico para escribir las formulas o estructuras
de Lewis, las siguientes reglas son de gran utilidad si la estructura de Lewis se te resiste:

1 Contar los electrones de valencia que cada &tomo aporta a la molécula. Todos ellos
deben aparecer en la estructura final, bien como electrones enlazados, bien como pares
solitarios. Por ejemplo: en el BeCl, la formula de Lewis contendré:

[1x 2 (Be)] + [2x7 (Cl)] = 16 electrones.

2 Si la especie es ionica, se quitan o se afladen tantos electrones como indique la
carga. Por ejemplo, en el caso de NH," tendriamos:

NH4": [1X5(N)]+ [4x1(H)]-1=8 electrones

3 Elegir el a&tomo de mayor covalencia como atomo central y disponer el resto de los
atomos alrededor de él. El hidrogeno siempre ocupa un lugar periférico, nunca la
posicion central.

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

5 Los electrones a compartir para que se cumpla la regla del octeto, se calculan con la
expresion:
C=N-D y por tanto: ENLACES=(N-D)/2

C, el numero de electrones compartidos (su mitad nos da el nimero de enlaces)

N, el nimero de electrones necesarios para alcanzar todos los &tomos la configuracion
optima (8 o 2 electrones).

D, el nimero de electrones de valencia disponibles,

2.1.3 ESTRUCTURAS DE LEWIS. EJEMPLOS.

En la teoria de Lewis, los electrones son compartidos por parejas, cada par de
electrones compartidos es un enlace covalente, para simplificar su representacion cada
par de electrones compartidos se representa mediante un guion.

Esta teoria prevé que dos atomos puedan compartir 1, 2, 6 3 parejas de
electrones en los llamados enlaces covalentes multiples. EI orden de enlace, por tanto,
nos indica su multiplicidad

GG =5 NN

Enlace sencillo Enlace doble Enlace triple
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H—N—H 0=C=0 H:C=C:H

H
H, H—H HE H—i " el 1—CF o, 0=0
N, :N=N: co ¢=0 NO™ N=0O o =N
H,0 H—O—H NO," O=N=0 HS H—S—H
N,0 N=N=0 HCN H—C=N clo,” :0—C—04r
N S N=N=N NOCl O=N—C: cs, §$=C=$

2.1.4 OCTETO INCOMPLETO: HIPOVALENCIA

Algunos elementos como el berilio y el boro, tienen tendencia a quedar
hipovalentes, incumplen la regla del octeto por defecto. Asi para las moléculas BeCl, y
BF; se sabe que las estructuras para dichas moléculas son:

BeCl,  :Cl—Be—Ci i

2.1.5 RESONANCIA

En algunas moléculas como el ozono, Oz, nos encontramos con que hay dos
formulas de Lewis equivalentes que cumplen la regla del octeto:

00 Y O

Ninguna por separado es valida, ya que el ozono tiene dos enlaces idénticos, de
caracter intermedio entre el simple y el doble. La formula correcta es una mezcla,
combinacién o hibridacién de ambas, a la que se denomina hibrido de resonancia.

Cada formula resonante, se suele representar entre corchetes, y si se trata de

especies ionicas, la carga del ion se pone como superindice del corchete. En el caso del
0zono, Su representacion es:
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0' /';/,o\\. ’0 H 0’

O ..
o7 0.7 .07 o

. + * *

La resonancia no es una oscilacion entre una estructura y otra. En todo momento
la estructura correcta es una combinacién de las dos. Otro ejemplo muy conocido de un
hibrido de resonancia es el ion nitrato, NO3

ION NITRATO: NOg

:0: - : Cl) : M : ? H B
i N e o . N. - Tt o N .
07 70 [ e Q- 0

ESTRUCTURA RESONANTE

i
M.
(@) O

2.2. TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA.

La molécula es entendida como un conjunto de &tomos enlazados. La TEV
es, por tanto, el desarrollo cuantico natural de la teoria de Lewis.

Los enlaces se forman como consecuencia del solapamiento de los orbitales
atomicos. Para que el proceso sea favorable, los OA que solapan espacialmente han
de tener electrones desapareados y con espines opuestos.

En el caso del H,, como consecuencia del solapamiento de las nubes electronicas
de cada atomo de H, se forma un orbital, donde se aloja la pareja de electrones
apareados, que son compartidos por los atomos que se unen.

Pero si los electrones de los orbitales que solapan tienen espines paralelos o son
méas de dos, el principio de exclusion de Pauli impide el solapamiento, porque no
pueden ocupar un mismo orbital electrones con todos los niUmeros cuanticos iguales.

En este caso, por ejemplo, el He, se produce repulsion entre las nubes
electronicas, y, por tanto, no hay enlace.
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acercamiento de los dtomos acercammiento de los atomos
~ Oy =y~
solapamiento de orhitales Repulsion de nubes electronicas
Se forma enlace No se forma enlace

Solapamiento de orbitales y repulsion electrénica en la molécula de hidrégeno y &tomos de Helio

2.2.1 SIMETRIA DE LOS ORBITALES.

La simetria de estos orbitales depende de que orbitales atdbmicos participen y de
que forma solapen.
Existen dos posibilidades:

Enlace tipo sigma (o). La linea que une los nucleos actta como un eje de
simetria para el orbital. La rotacion en torno a ese eje no produce cambio. Esta
situacion se da cuando los orbitales atdmicos solapan frontalmente.

Enlace tipo pi (w). Ocurre cuando los OA solapan lateralmente.

Superposicion de orbitales s Orhital molecular
Superposicion de orhitales s ¥ p Orhital molecular O
~uperposicion de orhitales p y p Orbital molecular O

36



Teoria de Enlace Quimica 2° Bachillerato

Superposicion de orbitales p Orbital molecular TC

2.2.2. VALENCIA QUIMICA

La valencia idnica o electrovalencia es la valencia (o valencias) de un
elemento cuando forma compuestos i6nicos. Tiene signo, ya que nos indica la carga
de los iones estables que forma ese elemento.

Con frecuencia, la valencia iénica indica cuantos electrones le faltan o le sobran
a un elemento para alcanzar la configuracion de gas noble. Asi, la electrovalencia del
azufre es -2, porque al azufre le faltan 2 electrones para alcanzar la configuracion del
argon; por eso, su ion estable es S7.

La valencia covalente o covalencia indica cuantos enlaces covalentes forma
un elemento, es decir, cuantos pares de electrones comparte. Esta valencia, que no
tiene signo, coincide con el nimero de electrones desapareados que tiene el &tomo antes
de enlazarse. Asi, por ejemplo, las covalencias del F, el O y el N seran, respectivamente,
12y3.

'{/"/rw/f(,'

.yh‘:v[h' /) /. y/}.;"l

Covalencia 1

F (Z=9): [He] 27° B

18 28 2p

O (Z = 8): [He] 25°p* B B W Covalencia?2
8. 2s 2p

N (Z=7): [He] 25p® B B W Covalencia3
x5 28 2p

2.2.3. PROMOCION ELECTRONICA

Sin embargo, en otros casos, las covalencias asi obtenidas no coinciden con los
valores experimentales. Es el caso de Be (Z=4), y el C (Z= 6), que tendrian que ser 0 y
2; pero el hecho es que sus valores son, respectivamente 2 y 4.

La TEV resuelve esta anomalia con el concepto de promocion electrénica,
segun el cual un atomo podra promocionar electrones a un subnivel energético
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superior, si la energia necesaria que debe adquirir, no es muy elevada y la devuelve
cuando se forman los enlaces.

Be: Promocion Il Covalencia 2
1s 2s
CcC B B Comecin B B Covalencia 4
R 2p is 2s 2p

La promocion solo es posible a orbitales energéticamente préximos, es
decir, de la misma capa electrénica. Los elementos del tercer periodo y siguientes
muestran mas covalencias que los del segundo, porque disponen de los orbitales d para
albergar electrones. Por eso, el azufre, (Z = 16) presenta covalencias 2, 4 y 6, y el
oxigeno, no.

— Cov. 2
3d 3s 3d

o t Cov. 4
3d 3s 3d

Promocin [l 9 Cov. 6
3d 3s 30 3d

Covalencias del atomo de azufre

2.3. TEORIA DE HIBRIDACION

Una de las hipdtesis de la teoria del enlace de valencia es que un atomo forma
tantos enlaces como electrones desapareados tenga (covalencia). Sin embargo algunos
elementos, como el berilio, el carbono o el boro, contradicen esta afirmacion, al
presentar una covalencia menor que el nimero de enlaces formados como vimos
anteriormente.

Por ejemplo, el berilio, elemento cabecera del grupo de los alcalinotérreos, posee
cuatro electrones, siendo su configuracion electrénica en el estado fundamental 1s* 2%,
Los dos electrones de la capa de valencia estan apareados, por lo que no deberia formar
enlaces sin embargo, produce compuestos lineales del tipo BeX;

Para conciliar este hecho con la teoria del enlace de valencia, se recurre a los
conceptos de promocion electronica e hibridacion.

Promocidn electrénica. En el caso de berilio supone que uno de los electrones
del orbital 2s pasa al 2p, alcanzando un estado excitado.
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E Ll
il 2p Promocion E 2p
1} 2s electrénica @ <5
1s Be 1s Be*

En estas condiciones, el berilio presenta covalencia 2 pero si se uniera a dos
atomos, por ejemplo de hidrégeno, para formar BeH,, originaria enlaces covalentes
diferentes al solaparse orbitales distintos.

Ademas, la molécula no seria lineal, ya que el orbital 2s no es direccional.

Hibridacion. Es la combinacion lineal de las funciones que representan n
orbitales atobmicos para formar n orbitales hibridos

En el caso del atomo de berilio, un orbital 2s y otro 2p se combinan, originando
dos orbitales hibridos de tipo "sp”, cuyo contenido energético es intermedio respecto de
los orbitales de partida.

Asi la teoria del enlace de valencia explica la linealidad de la molécula de BeH,
y el hecho de que los dos enlaces Be-H sean equivalentes

E I
(1] 2p Hibridacion 1l 2p
= T
1s Be* 1s

Los dos orbitales hibridos sp son altamente direccionales. Los atomos de
hidrogeno se acercan en la direccion de maximo solapamiento, lo que conduce a una
estructura lineal
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MOLECULA DE DIHIDRURO DE BERILIO

Formacion
MR
, i

il f del BeH:
lt.h‘,‘ ‘ ._;‘H R

2 W 3P P

2.3.1 ORBITALES HIBRIDOS MAS FRECUENTES.

1 Hibridos sp. Formados por la combinacién lineal de un orbital de tipo s, con otro de
tipo p pertenecientes al mismo nivel energético Su geometria es lineal y la covalencia
del &tomo central es 2. Esta es la hibridacion que presenta el &tomo de carbono cuando
forma enlace triple, como en la molécula de etino.

ORBITALES HIBRIDOS sp

(>
m '“:m’
Sp

Sp

2 Hibridos sp®. Formados por la combinacién lineal de un orbital de tipo s con dos
orbitales de tipo p del mismo nivel energético. Su geometria es triangular plana y la
covalencia del elemento central es 3. EIl boro en el trifluoruro de boro (BF3) presenta
este tipo de hibridacion, asi como el atomo de carbono cuando forma enlaces dobles.
Ejemplo: eteno.

ORBITALES HIiBRIDOS sp?
i | Promocién {11 | Hibridacien I:'
——rrr————f Eh
@ 2p electrénica III 2p ‘ | l 111 2p
2s B 2s B* sp?
d
Sp2l=— 2
\120°
wrnl Wil sp>
/qiu 3 \' Spi’ ‘sp:
sp? O sp? A
Hibridacién sp? F 2p 2p F
~ BF3 =

3 Hibridos sp®. Formados por la combinacion lineal de un orbital de tipo s con los tres
orbitales p del mismo nivel energético. Su geometria es tetraédrica y la covalencia del
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atomo central es 4. Este tipo de hibridacion es la que presenta el carbono cuando forma
enlaces sencillos, como en el metano (CH,).

ORBITALES HIBRIDOS sp®

] [_— Promocion m Hibridacion
U Sl S S S

ZE 2p electrénica m 2p 111 ' | _'J
2s

C 2s C* sp?

fnh'Sp:'

NN

imlg =

2.4. TEORIA DE REPULSION DE PARES ELECTRONICOS
DE VALENCIA (REPCV).

Los compuestos covalentes poseen una geometria molecular predecible por la
teoria de repulsion de los pares electrénicos de la capa de valencia (RPECV).

Segun esta teoria, al formarse una molécula, los electrones, agrupados por
pares, se disponen alrededor del &tomo central de tal modo que se minimicen las
repulsiones entre ellos y, por tanto, también lo haga la energia del sistema.

Basandose en esta premisa se enuncian una serie de reglas para determinar la
estructura:

1 Se establece la formula de Lewis y se cuentan los pares electronicos que rodean al
atomo central de la molécula, tanto los solitarios (no enlazantes) como los compartidos
(enlazantes). En esta teoria, se consideran los dobles y triples enlaces a efectos de
repulsion, como si fueran sencillos, son una Unica zona de alta densidad electronica.
2 Se establece la geometria que minimizaria las repulsiones entre pares electrénicos.

Las posibles geometrias en funcidn de los pares de electrones totales aparecen
recogida en la siguiente tabla.
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Tipo de molécula Pares electronicos totales Geometria Estructura Ejemplo
g 1802
Axr- By
2 Lineal Rl BeCl,
: g 120°
AX; 3 Plana trigonal » o BF;
-
109,5°
AX, 4 Tetraédrica e = CF,
3
»

Si los pares electronicos no son iguales, se producen deformaciones, ya que no
todos ellos estan igualmente compactados. Asi, un doble enlace ocupa
aproximadamente el mismo espacio y por tanto ejerce una repulsion parecida que un par
de electrones solitario, y ambos méas que un par de electrones compartidos.

Par solitario = enlace doble > par compartido

2.4.1 MOLECULAS CON PARES ELECTRONICOS LIBRES.

Si el atomo central no posee pares electronicos solitarios, la geometria de la
molécula coincide con la disposicion espacial de sus nubes electronicas.

Pero si existen pares de electrones libres, la geometria no coincidira con la
disposicion espacial de todas las nubes electrénicas. En este caso la geometria vendra
determinada unicamente por los pares de enlace, y los angulos entre enlaces disminuiran
respecto a los de sus especies homdlogas con todos los pares enlazantes.

Pares electronicos  Pares electronicos

po de molécula Chtsios libres Geometria Forma molecular Ejemplos
2 ]
AX, 3 1 Angular ® SnCl,, SO,
1 Piramidal trigonal o o NH,, PCl,
AX, 4 y
2 Angular P ~ H,0, SF,
e |
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3. PARAMETROS DE ENLACE.

3.1 POLARIDAD DE LOS ENLACES.

En la formacion del enlace covalente, la electronegatividad de los atomos que
intervienen va a determinar la polaridad del enlace y la posible polaridad de la molécula
resultante. Veamos los casos posibles:

1 Moléculas diatomicas homonucleares. Al tener los dos atomos la misma
electronegatividad, coinciden los centros de distribucion de carga positiva y negativa, y
las moléculas resultan apolares. Es el caso de Hy, F2, N2 y O,.

El enlace apolar, es el enlace covalente en que los electrones son
compartidos por igual por los dos atomos de modo, que la densidad electrénica es
simétrica respecto de los dos nucleos.

2 Moléculas diatémicas heteronucleares. Al tener los dos atomos diferentes
electronegatividades, el enlace se polariza y la molécula es un dipolo molecular.

El enlace polar es aquél en que uno de los dos atomos, por ser mas
electronegativo que el otro, desplaza hacia él la carga electronica compartida.

Asi, en la molécula de HCI, el Cl, mas electronegativo que el H, atrae hacia él
los electrones compartidos, produciéndose una distribucion asimétrica de la carga.
Como consecuencia, aparece sobre el Cl una carga parcial negativa &- y sobre el H una
carga parcial positiva o+.

El enlace se ha polarizado y la molécula es un dipolo molecular, lo que se
representa de este modo:

= i+ &—

H-= 0 bien H=—{l

El enlace covalente polar, en el que hay una transferencia parcial de los
electrones, puede considerarse como intermedio entre el enlace covalente apolar y el
enlace ionico, en que la transferencia de electrones es total. Por eso decimos que el
enlace polar es parcialmente i6nico.

La polaridad de un enlace puede medirse evaluando su caracter ibnico parcial a
partir de la diferencia de electronegatividad de los dos elementos.

El caracter idnico parcial de un enlace aumenta con la diferencia de
electronegatividad de los elementos enlazados.
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100
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1.0 2.0 3.0

AEN

La medida cuantitativa de la polaridad de los enlaces covalentes se hace
mediante la magnitud denominada momento dipolar.

El momento dipolar es una magnitud vectorial cuyo modulo, se define como el
producto de la distancia d que separa dos cargas de igual magnitud y de signo contrario
por el valor absoluto Q de una de estas cargas. Su sentido es desde la carga positiva a la
negativa.

p=Q*d
La unidad de p, es el debye, D, siendo 1 D=3,34 .10 ** C.m.
3 Moleculas poliatomicas. Una molécula poliatomica esta polarizada, si tiene un
momento dipolar resultante. Este, es la suma vectorial de los momentos dipolares de los
enlaces presentes en la molécula.

Estas moléculas pueden constituir dipolos dependiendo de varios factores, como:

- La presencia de enlaces polarizados.
- La orientacion de los enlaces polarizados.

La importancia de la forma geométrica es determinante: una molécula que posee
varios momentos dipolares, puede no estar polarizada si la suma vectorial de estos
momentos es nula. En tal caso, los centros de distribucion de las cargas positivas y
negativas coinciden con el centro geométrico de la molécula.
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CO; ‘ BCl; H.0 NH;
Estructura ok - ..
de Lewis lole: o LB =0 Lo
RS ol 2 Gaes H
Geometria oz A cl AN <4
molecular Triangular | H H Piramidal
0G0 plana o % triangular T
Angular
Enlaces 2 gulant 2 3, N
. ol
polarizados oZcto o El}i{‘ Hn"/ O\’\H H 'S(\H\H
& | = Cl Cl G =
i Los u se anulan. Los . se anulan. Hay . resultante. Hay u resuitante.
Momento O i
dipolar REY pr=0 we=187D ;¢ |u =146D H” A H
resultante | H
No polarizada No polarizada | Dipolo | Dipolo

3.2 ENERGIA DE ENLACE.

Se sabe por experiencia, que unos enlaces covalentes requieren mayor consumo
de energia que otros, para ser disociados. Por ejemplo, se requiere mas energia para
romper el enlace H-H, que para romper el enlace CI-Cl. De esto, deducimos, que el
primero es mas fuerte que el segundo vy, por tanto, la molécula H, es mas estable que la
molécula C1,.

436.4 kJ-mol~’

Disociacion

2427 kd-mol !

Disociacion

La mayor o menor fuerza de un enlace covalente, se mide mediante su energia o
entalpia de enlace. Esta es igual en valor absoluto a la energia que se liberé en su
formacion.

La energia o entalpia de enlace de una molécula diatomica, es la variacion
de entalpia que tiene lugar, cuando se disocia un mol de moléculas, en estado
gaseoso, en atomos en este mismo estado.

Esta disociacion debe realizarse en moléculas en estado gaseoso, ya que en los

solidos y en los liquidos aparecen otras fuerzas adicionales entre las moléculas
proximas. Su ruptura requeriria un mayor aporte de energia.
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Por ejemplo, cuando decimos que la entalpia de enlace del hidrégeno H, es
436,4 kJ/mol, se quiere expresar que se necesitan 436,4 kJ para disociar a presion
constante un mol de moléculas de H,.

3.3 LONGITUD DE ENLACE.

La energia de enlace tiene relacion con otro parametro: la longitud de enlace.

La longitud de enlace es la distancia entre los nucleos de los dos 4tomos,
unidos mediante un enlace covalente.

La longitud de enlace depende del tamafio de los atomos enlazados y puede
medirse experimentalmente mediante técnicas de difraccion de rayos X. Asi, la longitud
del enlace H-H es de 74 pm, mientras que el enlace H-1 mide 161 pm, ya que el radio
covalente del yodo es mayor que el del hidrogeno. En realidad, la longitud de enlace es
aproximadamente la suma de los radios covalentes de los &tomos.

74 pm [ 161 pm

En la siguiente tabla - pueden verse varias longitudes de enlace. En ella se
observa que, para dos atomos- iguales, la longitud de enlace triple es menor que en el
enlace doble y ésta menor que en el enlace simple.

Enlace de ég;g;uz:m)
S 107
o 143
=5 121
I il
T 133
- 120
o | 136
Mo 122
AT 96

Sin embargo, el enlace triple no es tres veces mas fuerte que el C-C, ni el enlace
doble es dos veces mas fuerte que el enlace C-C. Esto es debido a que el enlace simple
C-C es un enlace o, mientras que en el enlace multiple, s6lo hay un enlace o, siendo los

demaés de tipo ©, menos estables que aquél, debido al menor solapamiento de las nubes
electrénicas.
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4. FUERZAS INTERMOLECULARES.

Las fuerzas intermoleculares son interacciones secundarias, que se
establecen entre moléculas. Su energia es muy inferior a la del enlace covalente,
pero, a pesar de ser débiles, son importantes, ya que son muy numerosas.

A ellas se debe, por ejemplo, que algunas moléculas covalentes aparezcan en
estado liquido o solido.

Las fuerzas intermoleculares pueden ser fuerzas de Van der Waals o bien
enlaces de hidrégeno.

4.1. FUERZAS DE VAN DER WAALS
Pueden ser de tres tipos:
1 Fuerzas de atraccion dipolo-dipolo o de Keeson. También llamadas fuerzas de

orientacion, se originan entre moléculas que forman dipolos permanentes. La parte
positiva de un dipolo atrae a la parte negativa del dipolo mas proximo, orientandolo.

H-Cl H-Cl  H-Cl
D T T

Al aumentar la temperatura, aumenta la agitacion térmica, que se opone a la
tendencia de las moléculas a adoptar determinadas posiciones, Asi, las fuerzas de
Keeson, al ser interacciones direccionales, disminuyen con el aumento de la
temperatura, es el caso por ejemplo de las interacciones entre moléculas de HCI en
estado liquido 6 solido..

2 Fuerzas de atracciéon dipolo-dipolo inducido o de Debye. Se producen cuando
una molécula polar, distorsiona la nube electronica de otra molécula préxima,
creando en ella un dipolo instantaneo o dipolo inducido y surgiendo, asi, una fuerza
de atraccion entre ambas moléculas.

Esta interaccion es importante en las disoluciones de sustancias polares en
disolventes apolares, un ejemplo de este tipo de interacciones se daria entre moléculas
de HF y argén.

47



Teoria de Enlace Quimica 2° Bachillerato

3 Fuerzas de dispersion o de London. También llamadas fuerzas de interaccion dipolo
instantaneo-dipolo inducido Son debidas a dipolos instantdneos que se originan en
las moléculas apolares de forma aleatoria.

Los dipolos instantaneos originan fuerzas atractivas entre las moléculas, aunque,
debido a la brevedad de su tiempo de existencia, se trata de fuerzas méas débiles que las
anteriores. A pesar de ello, son las responsables del estado liquido y s6lido de moléculas
apolares como O; Ny, CO..

Las fuerzas de London, crecen con la masa molecular o atomica de las
sustancias consideradas, debido a que aumenta el nimero de electrones, que seran
menos atraidos por el nucleo y forman dipolos instantaneos mas facilmente. Esta es
la razon, por la cual, las sustancias de elevada masa molecular que se encuentran a
temperatura ambiente estan en estado liquido o sélido.

4.2. ENLACE DE HIDROGENO

Es una interaccion que se establece entre un atomo de hidrégeno unido a un
elemento A muy electronegativo, y un segundo é&atomo B, también muy
electronegativo, que posee al menos un par de electrones libres.

Los atomos Ay B son generalmente, &tomos de fldor, oxigeno y nitrogeno; vy,
con menor frecuencia, de azufre, fosforo, cloro, bromo, etc.

g

Las caracteristicas de este enlace son:

1 Su energia es superior a la de las fuerzas de Van der Waals pero menor que la de
los enlaces covalentes e ionico.

2 Esta bastante localizado; por ello se le denomina **enlace™.

3 En el siempre interviene el hidrogeno unido a un atomo electronegativo. El
hidrogeno por tanto, presenta una densidad de carga positiva (enlace covalente polar).
Al aproximarse a un atomo pequefio con pares de electrones libres, se establecen
atracciones electrostaticas, responsables del enlace de hidrégeno.

4 Generalmente es un enlace direccional y asimétrico, estando el hidrégeno mas
cerca del a&tomo A que del B

EJEMPLOS DE ENLACES DE HIDROGENO
F F R R R
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Este enlace permite explicar las propiedades andmalas del agua, como sus
elevados puntos de fusion y ebullicion comparados con los de resto del grupo de los

anfigenos.

Enlace de hidrogeno en la molécula de agua

Al descender en el grupo, dichas temperaturas aumentan debido a fuerzas de
dispersion, mientras que, en el agua, el aumento se debe a los enlaces de hidrogeno.

T. ebullicion

5. PROPIEDADES DE LAS SUSTANCIAS COVALENTES

El enlace covalente se encuentra presente en una gran cantidad de sustancias,
que denominamos covalentes. Aunque sus propiedades son muy variadas, pueden

clasificarse en dos grupos:

1 Sustancias moleculares, formadas por moléculas propiamente dichas.
2 Sustancias atomicas, o solidos reticulares, constituidas por redes de &tomos, que no

forman moléculas en el sentido estricto.

1 Sustancias moleculares

La mayor parte de las sustancias covalentes pertenece a este grupo, en el que hay
elementos, como He, Cl,, O, N2, y compuestos, como H,O, NH3, H,SO,4, C4Hap.
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En las condiciones estandar, pueden ser:

- Gases, como O;, Nj, C1,, CO,, C3Hs.
- Liquidos, como H,0, Br,.
- S6lidos, como I, Sg.

a) En estado solido, todas ellas forman redes cristalinas constituidas por
moléculas, unidas mediante débiles fuerzas intermoleculares.

b) Sus puntos de fusion y de ebullicion son, por lo general, bajos, ya que para
fundir o hervir estas sustancias sélo es preciso romper las débiles fuerzas existentes
entre sus moléculas.

c) Son generalmente insolubles en disolventes polares, como el agua, y
solubles en liquidos covalentes organicos, como benceno CgHs, hexano y tetracloruro
de carbono CCl,. Las sustancias que poseen moléculas polarizadas tienen mayor
solubilidad en agua,

2 Sustancias atdbmicas

A este reducido grupo pertenecen, por ejemplo, los elementos carbono, en sus
formas cristalinas diamante y grafito, boro, silicio, germanio y el compuesto SiO,,

Estas sustancias forman, en condiciones estandar, redes cristalinas en cuyos
nudos hay atomos unidos por enlaces covalentes. Se les denomina también sdlidos
covalentes o solidos reticulares.

Dado que el dnico tipo de enlace presente es el covalente, se comprenden sus
propiedades caracteristicas.

a) Puntos de fusion muy elevados, que suelen oscilar entre 1200 y 3 600 °C.

b) No conductores de la electricidad, ya que sus electrones, localizados en los enlaces
covalentes, no poseen movilidad alguna.

¢) Insolubles en cualquier disolvente.

d) Elevada dureza.
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ENLACE QUIMICO: ENLACE IONICO Y METALICO

1. Enlace ionico.
1.1. Principales caracteristicas.
1.2. Indice de coordinacion.
1.3. Energia reticular.
1.4. Ciclo de Born-Haber.
2. Enlace metalico.
2.1. Modelo de la nube electrénica
2.2. Teoria de bandas
2.3. Propiedades de los metales.
3. Cuadro resumen de propiedades de compuestos.

1 ENLACE IONICO.

1.1. PRINCIPALES CARACTERISTICAS

Como ya sabemos, los iones son atomos 0 grupos de &tomos que poseen cargas
positivas 0 negativas por haber cedido o adquirido electrones. Estos iones pueden ser
monoatémicos como: Na*, Ca?*, F', 0%, o poliatdmicos como: NOs; SO42.

Dependiendo de su estructura electronica, cada atomo cede o recibe un nimero
determinado de electrones hasta adquirir la configuracion estable de gas noble. Con ello
adquiere una cierta carga positiva o0 negativa, a la que denominamos valencia ionica.

La valencia ionica de un elemento, (como ya sabemos) es la carga, que
adquieren sus atomos, al convertirse en iones positivos 0 negativos:
ELECTROVALENCIA

Asi, el potasio, K (Z= 19), cuya estructura electrénica es: Is* 2s% 2p° 3s? 3p° 4s,
cede un electrén y adopta una configuracién del gas noble argén (Z 18). Is® 2s* 2p° 3s°
3p®. En consecuencia, su valencia idnica sera 1+.

La existencia de iones positivos y negativos supone un proceso de transferencia
de electrones. Como consecuencia, aparecen fuerzas electrostaticas que tienden a
agrupar iones de determinada carga entorno a otros de carga opuesta. El resultado de
estas fuerzas se conoce con el nombre de enlace iénico.

El enlace i6nico, es la unién resultante de la presencia de fuerzas

electrostaticas entre iones positivos y negativos, para dar lugar a la formacion de
un compuesto constituido por una red cristalina ionica.
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1.2. INDICE DE COORDINACION.

Cada compuesto i6nico adopta una estructura cristalina caracteristica en la que
los iones se colocan de forma peculiar en los nudos de la red, compensandose las
fuerzas atractivas y repulsivas.

La forma cristalina adoptada requiere que se cumplan estas dos condiciones:

1 Los iones deben ocupar el menor volumen posible, es decir, el empaquetamiento
debe ser méaximo.

2 El cristal debe ser neutro, es decir, el nUmero de cargas positivas ha de ser igual al
de cargas negativas.

El indice de coordinacion de un i6n en una red cristalina ionica, es el
namero de iones de signo contrario que le rodean, a la misma distancia.

Cloruro
de cesio

Oc

@cs

Cloruro
de sodio

crm

Na* ()

— o
&5

indices de coordinacion del Cloruro de Cesio=8 y del cloruro de sodio=6.

1.3. ENERGIA RETICULAR.

La magnitud que determina la mayor o menor estabilidad de un compuesto
i6nico, recibe el nombre de energia de red, U.

La energia de red o energia reticular, U, de un compuesto ionico, es la
energia del proceso de formacion de un mol de cristal ionico sélido, a partir de sus
correspondientes iones en estado gaseoso, cuando entre ellos, no existe interaccion
alguna.

Este proceso es siempre exotérmico, por lo que la energia de red es negativa. Por
ejemplo, para el cloruro de sodio, se tiene:
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Na~ (g) + CI~ (g) = Na Cl- (s) U= —788 kd-mol

El valor de la energia de red, viene dado por la formula que ves a continuacién, derivada
de la Ley de Coulomb (F=KQ1Qu/r?);

N, = constante de Avogadro
A = constante de Madelung, cuyo valor
depende del tipo de estructura

Z.Z,e? 1 Z.y Z, = cargas del catién y del anién
e N A Tee (4 o) R
I ‘ n € = carga del electrén
ry = distancia de equilibrio entre los nu-
cleos de cation y anion
n = exponente de Born, caracteristico
del par de iones enlazados

Un compuesto, es tanto mas estable, cuanto mas negativo es el valor de su
energia de red.

La energia de red, en valor absoluto, aumenta con la carga de los iones y
disminuye con la distancia entre los nucleos del cation y del anién.

Debido a su estructura interna cristalina y al valor de la energia de red, los
compuestos ionicos presentan todos ellos unas propiedades similares, ya vistas con
detenimiento en cursos anteriores, no obstante se pueden ver resumidas en el cuadro de
la pagina 6.

1.4. CICLO DE BORN-HABER.

La determinacion experimental de la energia de red de los compuestos
idnicos presenta dificultades, pero puede ser calculada indirectamente siguiendo
un proceso ciclico termodinamico, denominado ciclo de Born-Haber. Este se basa
en la hipdtesis de que un mismo compuesto i6nico puede obtenerse por dos caminos o
procesos diferentes.

Por ejemplo, en la formacion de un compuesto binario del tipo MX, donde M es
un metal alcalino y X un elemento halégeno, el camino directo supondria la unién de
los dos elementos, en condiciones estandar, para formar un mol de compuesto sélido.
Otro camino supone que los dos elementos se transforman previamente en iones en
estado gaseoso antes de dar lugar al compuesto sélido.

La figura siguiente representa el ciclo de Born-Haber correspondiente a la
formacién del fluoruro de litio, a partir de sus elementos en condiciones estandar. El
valor de su energia de red se determina a partir de las demas energias involucradas en el
ciclo, ya que, segun la ley de Hess:
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Estado inicial Camino directo Estado final
oo ©0 00 P
M + ” “ Entalpia molar de formacion
Metal Li (5) Moléculas de F (g) ’ . 0 ‘ U
o AHy =753k . ' iz ok ‘ ‘ 0 0_ e
- Energia molar de enlace . ‘ . Afinidad electrénica molar ‘
Atomos F (g) ‘ e
ones F- (g
H, = 1552 kJ QO : U © g -
AH, = 155, AHy =520 kJ ™
Energia molar de sublimacion ) () v Energia molar de ionizacién (™) 00 o -
Atomos Li (g) 9 Camino indirecto lones Li* (g)
AHY = AH, + AH, + AHs + AH, + U

Por consiguiente:

U—AH? - AH1 _AHQ* AHS_AHd

2. ENLACE METALICO.

Los elementos metalicos, que constituyen la mayoria de los elementos
conocidos, presentan unas propiedades fisicas caracteristicas, muy diferentes de las
propias de las sustancias ionicas o de las covalentes.

Ello es debido al tipo de enlace entre sus atomos: el enlace metalico.

El enlace metalico, es la fuerza de union existente entre dos atomos de los
metales, a la que deben su estabilidad y propiedades las redes cristalinas metalicas.

A temperatura y presion ambiente, los metales se presentan formando cristales
que suelen pertenecer a uno de estos tres tipos de estructura: cubica centrada en el
cuerpo, cubica centrada en las caras y hexagonal compacta.

Hexagonal compacta

Cubica centrada en las caras
Ciibica compacta

Cibica cenfrada en el cuerpol

£
Gex
s

N
g x
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2.1 MODELO DE NUBE ELECTRONICA

La red cristalina metalica, estd formada por iones del metal, es decir,
atomos que han cedido sus electrones de valencia. Estos estan deslocalizados en el
conjunto del cristal y disponen de libertad de desplazamiento a través de los
huecos existentes entre los iones; constituyen la denominada nube electronica. La
estabilidad de la red cristalina, es debida a la interaccion entre los iones metalicos
y la nube de electrones deslocalizados.

Electrones de valencia

2IIDIII
23929292
PIIIID
222229

lones positivos del metal

2.2-TEORIA DE BANDAS.

La aplicacion de la mecanica cuantica 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 (1s*2s°p®3s?) que contiene un
mol de &tomos, es decir N 4tomos, o lo que es lo mismo 6,022.10% 4tomos de
magnesio.

Si interaccionan Na orbitales 3s, se produciran N orbitales moleculares. Estos
tienen valores de energia muy proximos y constituyen una banda de energia,
denominada banda de valencia. En el caso del magnesio, esta banda esta llena, ya que
el mol de atomos proporcionod 2. Na electrones de valencia, todos los que puede admitir
dicha banda.

L]
L]
L]
e N orhitales
———— Moleculares
MUY proximos
e S R L
n orbitales —
atomicos S— MDA
iguales —
L]
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Pero los 3 orbitales atomicos 3p, vacios, también interaccionan y forman una
banda de 3. Na orbitales moleculares. Como los orbitales atomicos 3s y 3p tienen
energias proximas, las bandas formadas, que contienen 4. Na orbitales y solo 2. Na
electrones se superponen energéticamente.

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 conductora.

Asi, segun 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 vacios mas
energeéticos. Estos electrones pueden moverse por todo el metal
constituyendo la corriente eléctrica. Es el caso del magnesio.

Metales semiconductores Tienen bandas de valencia llenas que no se superponen a las bandas
vacias de conduccion, pero la diferencia energética es tan pequefia 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, con el silicio y el germanio

Aislantes La diferencia de energia entre las bandas de valencia y las vacias es
grande, por-lo que el paso de electrones de una a otrano es posible.

Banda de
Banda de conduccidn
conduccion
Banda

11t 3 pohbida

| LB Ll

Banda de Banda de

valencia valencia
Conductor Semiconductor Aislante

Aplicaciones de semiconductores'y superconductores

El principal uso de los semiconductores, se encuentra en la fabricacion de transistores,
utilizados en todo tipo de aparatos electrénicos, tales como ordenadores, teléfonos
maviles, circuitos integrados, televisiones etc...

Actualmente, entre las aplicaciones mas Utiles e interesantes que se les da a los
materiales superconductores (no ofrecen resistencia eléctrica y por tanto no se
calientan) destacan las siguientes:

-Construccion de ordenadores ultrarapidos

-Dentro del ambito médico se han empleado para poder solucionar aneurismas sin
necesidad de emplear cirugia, para extraer tumores e incluso para poder corregir arterias
que habian sufrido algun dafio.

Se espera que, en el futuro, los superconductores se empleen para construir motores

eléctricos sin resistencia eléctrica y para crear equipos que permitan almacenar energia,
entre otras aplicaciones.
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2.3. PROPIEDADES DE LOS METALES.

Los metales muestran unas propiedades caracteristicas diferentes de las que
aparecen en los compuestos ionicos y en las sustancias covalentes. Esto es consecuencia
de su peculiar tipo de enlace.

Entre estas propiedades pueden destacarse las siguientes:

1 Puntos de fusién y de ebullicion elevados, en general, siendo especialmente altos en
los metales de transicidn y bastante mas bajos en los metales alcalinos y alcalinotérreos.

2 Alta conductividad eléctrica en estado sélido, por lo que se denominan conductores
de primera especie. Ello se debe a la movilidad de sus electrones de valencia.

3 Alta conductividad termica.

4 Buenas propiedades mecénicas, como ductilidad, maleabilidad y tenacidad, tanto de
los metales puros como de sus aleaciones. A causa de estas propiedades sus
aplicaciones técnicas son variadisimas.

5 La densidad es, en general, elevada, especialmente en los metales de transicion,
como consecuencia de sus estructuras compactas.

3. CUADRO RESUMEN DE LAS PROPIEDADES DE LOS
COMPUESTOS

Propiedad Sustancias Sustancias |Sdlidos covalentes| — Sustancias
ionicas moleculares metalicas

Duras pero Blandas Muy duras Duras y blandas
fragiles (gran variedad)

Estado a
temperatura
ambiente

Variados sin
llegar a ser altos
Puntos de
ebullicién

Solubles en

general
Solubilidad en
disolventes

apolares

Variados pero
altos
Insolubles en
general

Muy altos

Insolubles en Insolubles

general

Si disueltos o
fundidos; no en
estado solido
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Compuestos
ionicos

*Na*’CI-

Unidades estructurales

y

Atomos

Enlace
covalente

Ha0

Sustancias
covalentes
atomicas —

Moléculas

Enlaces

intermoleculares

F. Van der Waals Enlace de
ol il b (O hidrogeno . H
vk Lo N e
345§ 243 goeis H/

Sustancias covalentes

moleculares

Agua (H,0) Metano (CH,)
Amoniaco (NHy) )

s

Dinitrégeno (N,)

de carbono (CO,)

Esquema aclaratorio de los distintos tipos de sustancias y los enlaces que las forman
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ENLACE QUIMICO

Cuestiones generales.

Realiza un cuadro resumen con los principales tipos de hibridaciones.

Tomando como referencia los compuestos: NHs, CH3Cl, y BeF, a) ¢qué
hibridacion presenta el a&tomo central; b) sefala si alguna de las
moléculas sera polar (razona las respuestas).

Enlace covalente y geometria.

3.-

Contesta razonadamente: a) los enlaces fluor-boro y nitrégeno-hidrogeno,
¢,son polares o no polares? b) Las moléculas BF3; y NH3 ¢son polares o
no polares?

Explica la geometria del metano, basandote bien en modelo de repulsion
de pares de electrones.

Indica basandote en modelo de repulsibn de pares de electrones la
geometria del propeno (CH;—CH=CH,).

Indica basandote en modelo de repulsion de pares de electrones, la
geometria de los distintos atomas de carbono en la molécula de propino e
indique la hibridacién de los atomos de carbono.

Para las moléculas CH,4, C,H, y C,H,, indique: a) La hibridacion de los
atomos de carbono b) Los enlaces sigma y pi que se presentan en estas
moléculas.

Justifica la geometria de las moléculas covalentes: BeF,, BCl;, CCly4, H,0,
NHgs, a partir del modelo de repulsion de pares electronicos.

Tipos de enlace y propiedades de las sustancias.

9.-

10.-

11.-

Los puntos de ebullicion del CH3—CH3, CH3—~0O—-CHgs;, y CH3;—CH,—OH son,
respectivamente, -88°C, -25°C y 78°C. Explica razonadamente estas
diferencias.

Indica qué tipo de enlace o fuerza intermolecular presentaran las
sustancias que tienen las siguientes propiedades: a) no conducen la
corriente eléctrica en estado solido, pero si la conducen fundidos o
disueltos en agua b) No son solubles en agua, tienen gran dureza y alto
punto de fusion

Dados los elementos A, B y C de numeros atébmicos 19, 17 y 12,
respectivamente, indica razonando las respuestas: a) Estructura
electronica de sus respectivos estados fundamentales y el grupo de la
tabla periédica al que pertenece cada uno de ellos; b) Tipo de enlace
formado cuando se unen Ay B y cuando se unen entre si a&tomos de C.
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12.-

13.-

Considerando las sustancias Br,, Fe, HF y NaBr, justifique en funcion de
sus enlaces: a) si son 0 no solubles en agua; b) Si conducen la corriente
eléctrica a temperatura ambiente.

Explica los siguientes hechos: a) El agua es liquida a temperatura
ambiente mientras que el sulfuro de hidrégeno es gas; b) El bromuro de
sodio se disuelve en agua faciimente, mientras que el bromo es
practicamente insoluble.
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ESTRUCTURA DE LA MATERIA. ENLACE QUIMICO
EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 1

1. Para las especies quimicas: yodo, metano, cloruro de potasio, cloruro de
hidrégeno, mercurio y amoniaco, indique de forma razonada:
a) Las que poseen enlace covalente.
b) De entre las del apartado a), las que son polares, teniendo en cuenta su
geometria.

2. Dadas las especies quimicas tetracloruro de carbono y amoniaco:
a) Indique la geometria de las moléculas, utilizando para ello el modelo de
repulsion de los pares de electrones de la capa de valencia.
b) Indique la hibridacion del dtomo central.
c) Justifique la polaridad de las mismas.

3. a) Indique el tipo de enlace que predomina (idhico, covalente o metdlico) en las
siguientes especies quimicas: cobre, tricloruro de boro, agua y fluoruro de
cesio.

b) En el caso que predomine el enlace covalente, justifique la geometria y la
polaridad de las moléculas.

4. Dadas las moléculas de agua y difloruro de berilio, justifique:
a) La geometria de las mismas, de acuerdo con la teoria de la repulsion de
pares de electrones de la capa de valencia.
b) La polaridad de los enlaces y la polaridad de las moléculas.

5. Comente cada una de las frases siguientes, indicando si pueden ser verdaderas o
no, y explique las razones en las que se basa:
a) El agua es un compuesto covalente apolar.
b) El agua es un buen disolvente de sustancias idnicas.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2

1. a) Escribe las configuraciones electrénicas de los dtomos X (Z = 19); Y (Z = 17).
b) Justifique el tipo de enlace que se formard cuando se combinen X-Y o Y-Y.
c) Justifique si las dos especies formadas en el apartado anterior serdn
solubles.

2. a) Dibuje la geometria de las moléculas: BCl3 y H,O, aplicando la teoria de la
Repulsién de los Pares de Electrones de la Capa de Valencia.
b) Explique si poseen momento dipolar.
¢) Indique la hibridacién que tiene el atomo central.

3. Calcule la energia reticular del cloruro de sodio sabiendo:
Entalpia de formacion (NaCl) = - 411 kJ/mol
Energia de sublimacion del sodio = + 108 kJ/mol
Potencial de ionizacion del sodio = + 495 kJ/mol
Energia de disociacién del cloro = + 242 kJ/mol
Afinidad electrénica del cloro = - 394 kJ/mol

4. a) Represente, segln la teoria de Lewis, las moléculas de etano (C:Hs), eteno
(C2Hs) y etino (C:Hz). Comente las diferencias mds significativas que
encuentre.

b) Qué tipo de hibridacién presenta el carbono en cada una de las moléculas.

5. Dada la grdfica adjunta, justifique: Periods
a) El tipo de enlace dentro de cada compuesto
b) La variacién de los puntos de fusién
c) Si todas las moléculas tienen una geometria
angular, ¢Cudl serd la mds polar?

=

Punto de fusion
{"C)
&

YT

H0 TRE Hade e

g

6. Dadas las energias reticulares de las siguientes sustancias:

cristales | U (kJ/mol)
NaF -914
NaCl -770
NaBr -728

Razone cémo varian:

a) Sus puntos de fusion
b) Su dureza.

c) Su solubilidad en agua.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

1. Dadas las especies moleculares PF3 y SiFs.
a) Determine su geometria mediante la Teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia
b) Razone si los enlaces serdn polares.
c) Razone si las moléculas presentardn momento dipolar.

2. Los dtomos A, B, C y D corresponden a elementos del mismo periodo y tienen
1,3, 5y 7 electrones de valencia, respectivamente. Responda razonadamente a
las siguientes cuestiones:

a) ¢Qué formulas tendradn los compuestos formados por Ay D, y por By D?
b) ¢El compuesto formado por By D serd idnico o covalente?
c) ¢Qué elemento tiene la energia de ionizacién mds alta y cudl mds baja?

3. Las configuraciones electrénicas: A = 1s® 2sp® 3s' B = 1s® 2s%p® 3s%!
C = 1s? 2s%p® 3s%p°
Corresponden a dtomos neutros. Indique las formulas y justifique el tipo
predominante de enlace de los posibles compuestos que pueden formarse
cuando se combinan las siguientes parejas:
a)AyC b)ByC c)CyC

4. Describa el tipo de fuerzas que hay que vencer para llevar a cabo los siguientes
procesos:
a) Fundir hielo
b) Hervir bromo (Br;)
¢) Fundir cloruro de sodio.

5. Explique desde el punto de vista de las interacciones moleculares los siguientes
hechos:
a) El etano tiene un punto de ebullicion mds alto que el metano
b) El etanol tiene un punto de ebullicién mds alto que el etano.

6. a) Represente la estructura del tricloruro de fdésforo, segin la teoria de
Lewis.
b) Indique cudl serd su geometria segln la Teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.
c) ¢Podrd tener el fdsforo una covalencia superior a la presentada en el
trifloruro de fésforo? Razone la respuesta.
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1.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

Los elementos A, B, C y D pertenecen al mismo periodo y tienen 1, 3, 5y 7,
electrones de valencia, respectivamente. Indique, razonando la respuesta: a)
Qué elemento tiene P.I energia de ionizacibn mds alta y cudl la mds baja. b)
Qué formulas tendrdn los compuestos A-D y B-D. c) Si el compuesto formado
por Cy D serd idnico o covalente.

. La tabla que sigue corresponde a los puntos de fusién de distintos sélidos

idnicos:
Compuesto Na F NaCl NaBr NaI
Punto de fusion °C 980 801 755 651

Considerando los valores anteriores: a) Indique cémo variard la energia reticular
en este grupo de compuestos. b) Razone cudl es la causa de esa variacién.

3. Escriba la estructura de Lewis para las moléculas NF3 y CF.

a) Dibuje la geometria de cada molécula segin la teoria de Repulsién de Pares
de Elec trones de la Capa de Valencia.

b) Considerando las geometrias moleculares, razone acerca de la polaridad de
ambas moléculas.

Nudmeros atémicos: C = 6; N = 7: F = 9.

4. a) Haga un esquema del ciclo de Born-Haber para el NaCl.

b) Calcule la energia reticular del NaCl(s), a partir de los siguientes datos:
Datos:

Entalpia de sublimacion del sodio = 108 kJ/mol;

Entalpia de disociacion del cloro = 243,2 kJ/ mol;

Entalpia de ionizacion del sodio = 495,7 kJ/ mol,

Afinidad electrénica del cloro = -348,0 kJ/ mol;

Entalpia de formacidn del cloruro de sodio = -401,8 kJ/ mol.

a) Escriba las estructuras de Lewis correspondientes a las moléculas de etano
(CHsCH3) y eteno (CH: = CH)
b) Explique qué tipo de hibridacion tiene el carbono en cada compuesto.

Dadas las especies quimicas H.S y PH3:

a) Represéntelas mediante diagramas de Lewis.

b) Prediga la geometria de las especies anteriores segtn la teoria de Repulsién
de Pares de Electrones de la Capa de Valencia.

c) Indique la hibridacién que presenta el dtomo central en cada especie.
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1.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

Dadas las siguientes moléculas: SiH4, NH; y BeH..

a) Represente sus estructuras de Lewis.

b) Prediga la geometria de cada una de ellas segin la Teoria de Repulsion de
Pares de Electrones de la Capa de Valencia.

¢) Indique la hibridacion del atomo central.

Indique el tipo de hibridacién que presenta cada uno de los dtomos de carbono
en las siguientes moléculas:

Cl) CH3CECCH3

b) CH3;CH=CHCH;

C) CH3CH2CH2CH3

. Cuatro elementos se designan arbitrariamente como A, B, C y D. Sus

electronegatividades se muestran en la tabla siguiente:

Elemento A B C D
Electronegatividad {30 (28 |25 |21

Si se forman las moléculas AB, AC, AD y BD:

a) Clasifiquelas en orden creciente por su cardcter covalente. Justifique la
respuesta.
b) ¢Cudl serd la molécula mds polar? Justifique la respuesta.

Dadas las siguientes moléculas: CCls, BF3y PCl3

a) Represente sus estructuras de Lewis.

b) Prediga la geometria de cada una de ellas segin la Teoria de Repulsién de
Pares de Electrones de la Capa de Valencia.

¢) Indique la polaridad de cada una de las moléculas.

En funcidn del tipo de enlace explique por qué:

a) El NHj; tiene un punto de ebullicion mds alto que el CHa.
b) El KCI tiene un punto de fusién mayor que el Cl,.

c) El CHs es insoluble en agua y el KCl es soluble.

Dadas las moléculas CH4, C:H,, C:H4, razone si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas

a) Enla molécula CoH4 los dos dtomos de carbono presentan hibridacién sp®.

b) El dtomo de carbono de la molécula CH4 posee hibridacién sp’.

c) La molécula de C;H; es lineal.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

1. a) Represente el ciclo de Born-Haber para el fluoruro de litio.
b) Calcule el valor de la energia reticular del fluoruro de litio sabiendo:
Entalpia de formacion del [LiF(s)] = -594'1 kJ/mol
Energia de sublimacidn del litio = 155'2 kJ/mol
Energia de disociacién del F, = 150'6 kJ/mol
Energia de ionizacion del litio = 5200 kJ/mol
Afinidad electrénica del fldor = -333'0 kJ/mol.

2. Dadas las sustancias PClz y CHy:
a) Represente sus estructuras de Lewis.
b) Prediga la geometria de las moléculas anteriores segin la teoria de
Repulsién de Pares de Electrones de la Capa de Valencia.
c) Indique la hibridacién que presenta el dtomo central en cada caso.

3. Expliqgue, en funcion del tipo de enlace que presentan, las siguientes
afirmaciones:
a) El cloruro de sodio es soluble en agua.
b) El hierro es conductor de la electricidad.
c) El metano tiene bajo punto de fusion.

4. Dadas las sustancias: NH; y Hz0.
a) Represente sus estructuras de Lewis.
b) Prediga la geometria de las moléculas anteriores mediante la teoria de
Repulsion de Pares de Electrones de la Capa de Valencia.
c) Indique la hibridacién del atomo central en cada caso.

5. a) ¢Cudl es la geometria de la molécula BCl3?
b) ¢Es una molécula polar?
c) ¢Es soluble en agua?

Justifique las respuestas.

6. a) cPor qué el H; y el I, no son solubles en agua y el HI si lo es?
b) ¢Por qué la molécula BF; es apolar, aunque sus enlaces estén polarizados?
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

1. Justifique las siguientes afirmaciones:
a) A 25°Cy1atm, el agua es un liquido y el sulfuro de hidrégeno es un gas.
b) El etanol es soluble en agua y el etano no lo es.
c) En condiciones normales el fldor y el cloro son gases, el bromo es liquido y el
yodo es sélido.

2. a) Represente la estructura de Lewis de la molécula NFs.
b) Prediga la geometria de esta molécula segin la teoria de Repulsién de Pares
de Electrones de la Capa de Valencia.
c) Justifique si la molécula de NF; es polar o apolar.

3. Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Los metales son buenos conductores de la electricidad.
b) Todos los compuestos de carbono presentan hibridacién sp®.
c) Los compuestos idnicos conducen la corriente eléctrica en estado sélido.

4. Para las moléculas BCl5 y NHjs, indique:
a) El nimero de pares de electrones sin compartir de cada dtomo central.
b) La hibridacién del atomo central.
c) La geometria de cada molécula segin la teoria de Repulsién de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.

5. Dadas las especies quimicas H>S, PH; y CCl4, indique:
a) Laestructura de Lewis de cada molécula.
b) La geometria de cada molécula segin la teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.
c) La hibridacion que presenta el dtomo central de cada una de ellas.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

A partir de los dtomos A y B cuyas configuraciones electronicas son,
respectivamente, 1s°2s® 2p° y 1s® 2s® 2p® 3s° 3p°

a) Explique la posible existencia de las moléculas: AB, B, y AB..

b) Justifique la geometria de la molécula AB.

c) Discuta la existencia o no de momento dipolar en AB,.

Comente, razonadamente, la conductividad eléctrica de los siguientes
sistemas:

a) Un hilo de cobre.

b) Un cristal de Cu(NO3), .

c) Una disolucién de Cu(NO3), .

En los siguientes compuestos: BCl; , SiF4 y BeCl..

a) Justifique la geometria de estas moléculas mediante la teoria de Repulsidn
de Pares de Electrones de la Capa de Valencia.

b) ¢Qué orbitales hibridos presenta el atomo central?

Dadas las especies: H,O, NH4" y PH;

a) Represéntelas mediante estructuras de Lewis.

b) Justifique su geometria mediante la teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.

a) Escriba el ciclo de Born-Haber para el KCI.
b) <¢Cémo explica el hecho de que los metales sean conductores de la
electricidad?
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

1. Dadas las especies quimicas Clz, HCl y CCly:
a) Indique el tipo de enlace que existird en cada una.
b) Justifique si los enlaces estdn polarizados.
¢) Razone si dichas moléculas serdn polares o a polares.

2. Dadas las moléculas CF4 y NH3:
a) Represéntelas mediante estructuras de Lewis.
b) Justifique su geometria mediante la teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.
¢) Indique la hibridacion del dtomo central.

3. Teniendo en cuenta la energia reticular de los compuestos idnicos, conteste
razonadamente:

a) ¢Cudl de los siguientes compuestos tendrd mayor dureza: LiF o KBr?

b) ¢Cudl de los siguientes compuestos serd mds soluble en agua: MgO o CaS?

4. Dadas las moléculas BF5 'y PF3:

¢Son polares los enlaces boro-fldor y fosforo-flior? Razone su respuesta.

Prediga su geometria a partir de la teoria de Repulsién de Pares de Electrones de
la

Capa de Valencia.

¢Son polares esas moléculas? Justifique su respuesta.

5. ' Dadas las moléculas de BCl3y HO:

Deduzca la geometria de cada una mediante la teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.

Justifique la polaridad de las mismas

6. Para las moléculas BCl; , NH;y BeH; , indique:

El nimero de pares de electrones sin compartir de cada dtomo.

La geometria de cada molécula utilizando la teoria de Repulsién de Pares de
Electrones

de la Capa de Valencia.

La hibridacion del dtomo central.

7. Supongamos que los sélidos cristalinos CsBr, NaBr y KBr cristalizan con el
mismo tipo de red.

Ordénelos de mayor a menor segln su energia reticular. Razone la respuesta.
Justifique cudl de ellos serd menos soluble.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 10

1. Supongamos que los sélidos cristalinos CsBr, NaBr y KBr cristalizan con el mismo
tipo de red.

a) Ordénelos de mayor a menor segun su energia reticular. Razone la respuesta.

b) Justifique cudl de ellos serd menos soluble.

2. Dadas las moléculas BF; y PF3:

a) ¢Son polares los enlaces boro-flior y fosforo-flior? Razone su respuesta.

b) Prediga su geometria a partir de la teoria de Repulsion de Pares de Electrones
de la

Capa de Valencia.

c) <¢Son polares esas moléculas? Justifique su respuesta.

3. a) ¢Qué se entiende por energia reticular?

b) Represente el ciclo de Born-Haber para el bromuro de sodio.

c) Exprese la entalpia de formacion (AHs) del bromuro de sodio en funcion de las
siguientes variables: la energia de ionizacién (I) y el calor de sublimacion (S) del
sodio,

la energia de disociacion (D) y la afinidad electronica (AE) del bromo y la energia
reticular (U) del bromuro de sodio.

4. Para las moléculas BCl; , NH; y BeH; , indique:

a) El nimero de pares de electrones sin compartir de cada dtomo.

b) La geometria de cada molécula utilizando la teoria de Repulsién de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.

¢) La hibridacién del atomo central.

5. Dadas las moléculas de BCls y H»0:

a) Deduzca la geometria de cada una mediante la teoria de Repulsion de Pares de
Electrones de la Capa de Valencia.

b) Justifique la polaridad de las mismas.

6. Dadas las especies quimicas Cl,, HCl y CCla:
Indique el tipo de enlace que existird en cada una.
Justifique si los enlaces estdn polarizados.

Razone si dichas moléculas serdn polares o apolares.

7. Dadas las moléculas CF4 y NH3:

Represéntelas mediante estructuras de Lewis.

Justifique su geometria mediante la teoria de Repulsién de Pares de Electrones de
la Capa de Valencia.

Indique la hibridacién del atomo central.
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CINETICA QUIMICA

Introduccion.

Velocidad de reaccion.

Ecuacion general de la velocidad. Orden de reaccion.
Teoria de colisiones. Energia de activacion.

4.1. Teoria de colisiones.

4.2. Teoria del estado de transicion.

5. Factores que influyen en la velocidad de reaccion.

Awnh e

1. INTRODUCCION.

En el tema anterior se ha estudiado el efecto térmico que acompafia a una
reaccion quimica, asi como la posibilidad de predecir si la reaccién puede o no tener
lugar espontaneamente. Pero, de todo esto, no puede deducirse nada sobre la rapidez
con que transcurre la reaccion. Puede darse el caso de que una reaccion muy
exotérmica, sea muy lenta, en determinadas circunstancias. Asi, por ejemplo, el carbon,
cuya combustion libera gran cantidad de calor, no sufre reaccion apreciable, en contacto
con el oxigeno del aire, en condiciones ordinarias

En la mayoria de los casos interesa acelerar las reacciones quimicas, como
ocurre en la fabricacion industrial de productos, o en la curacion de una herida o una
enfermedad, o en el crecimiento de las plantas o maduracion de frutos. Pero hay
también casos en los que lo que interesa es retardar una reaccion perjudicial, como, por
ejemplo, la corrosion del hierro y otros metales, la putrefaccion de alimentos, el retraso
de la caida del cabello, o retrasar la vejez, etc.

En el caso de reacciones competitivas, es decir, cuando al mezclar dos sustancias
son posibles varias reacciones, la reaccién predominante es la mas rapida. Asi, por
ejemplo, el alcohol etilico puede deshidratarse originando o etileno o éter etilico. A
temperatura elevada se obtiene sobre todo el primero, porque su velocidad de reaccion
es mas rapida. Al enfriar ocurre lo contrario.

Por todo esto, es muy importante conocer cOmo ocurren las reacciones quimicas
y los factores que afectan a la velocidad de reaccién. La parte de la quimica que estudia
estas cuestiones se llama cinética quimica o cinetoquimica.

2. VELOCIDAD DE REACCION.

En una reaccion quimica, los reactivos se van transformando en productos, con
el transcurso del tiempo. (Como se mide la rapidez de esta transformacion? Para ello se
utiliza el término de velocidad de reaccion cuyo significado es analogo al de otro tipo
de velocidad.

La velocidad de reaccion representa la cantidad de uno de los reactivos que

desaparece en un intervalo de tiempo, o bien la cantidad de uno de los productos
gue se forman en un intervalo de tiempo.
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En lugar de cantidad de sustancia (en moles), se utilizan casi siempre
concentraciones, expresada normalmente en mol/litro. Como unidad de tiempo se
emplea generalmente el segundo. Por tanto la velocidad de reaccion se expresa
normalmente en mol/litro/s.

La velocidad de las reacciones quimicas varia bastante con el tiempo. Esto hace
que tengamos que utilizar el concepto de velocidad instantédnea de la reaccion para un
tiempo dado, t, que se define como la derivada de la concentracion (de un reactivo o
de un producto) con respecto al tiempo en el momento considerado.

Si nos fijamos en una reaccion concreta, por ejemplo, en la de formacion del
amoniaco, segun la reaccion:

N2 (g) + 3 H2(g) —» 2 NH3(Q)

es evidente que la concentracion de nitrégeno, disminuye con el tiempo, luego su
derivada sera negativa. Por otra parte, la concentracion de hidrogeno también disminuye
con el tiempo (derivada negativa), pero como por cada mol de N2 se consumen tres de
H2, la velocidad de desaparicion de Hz sera tres veces mayor que la del N2. Por altimo la
concentracion de amoniaco aumenta con el tiempo (derivada positiva), pero, ademas,
por cada mol de N2 se forman dos moles de NHs, luego la velocidad de formacion de
NHz sera doble que la desaparicion del N2. ;Cuél de estas se toma como velocidad de
reaccion?

Para que tenga un significado univoco y su valor no dependa del reactivo o producto
que se elija, se toma como velocidad de reaccion la derivada de la concentracion con
respecto al tiempo, de cualquier reactivo o producto, dividida por su respectivo
coeficiente estequiométrico y convertida en un nimero positivo.

Asi, para la reaccion de formacion del amoniaco, la velocidad de reaccion es:

r) ﬁ:l'l- H _'._‘-" _ 1 ar{;"l"H_;‘J-"

d[N2]

dr 3 dr 2 ar

V=

En general, se suele estudiar la velocidad inicial de la reaccion directa. Para ello,
escribiremos una reaccion en la forma general:

aA+bB+..-> mM+nN

3. ECUACION GENERAL DE LA VELOCIDAD. ORDEN DE
REACCION.

En general, la velocidad de reaccion es funcion de las concentraciones de las
sustancias que forman parte en la misma, es decir:
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v=1([R])

y a la ecuacion que relaciona la velocidad y las concentraciones de las sustancias se
denomina ecuacion de velocidad.

Esta ecuacion no puede predecirse a partir de la ecuacion estequiométrica, sino
que es necesario determinarla experimentalmente.

En la mayor parte de los casos, la ecuacion de velocidad puede expresarse como
el producto de una constante por las concentraciones elevadas a una cierta potencia:

v=K4]"[B]" .

f ]
- L

El exponente o se llama orden de la reaccion respecto al reactivo A (orden
parcial). Asimismo, el exponente 3 es el orden de la reaccion respecto al reactivo B,
etc.

La suma de todos los exponentes, esto es a + 3 + ... se llama orden total de la
reaccion.

Es importante advertir que los exponentes, a, B3, ... no tienen que ser iguales a los
coeficientes de la ecuacion estequiométrica, a, b, ..., ni tampoco tienen que ser
necesariamente nimeros enteros.

Los Ordenes (parciales y total) de una reaccion tienen que determinarse
experimentalmente y no se pueden deducir a partir de la ecuacion estequiométrica
de la reaccion.

La constante Kk, que figura en la ecuacion de velocidad, se llama constante de
velocidad (antiguamente velocidad especifica). Su valor es caracteristico de cada
reaccion, no depende de las concentraciones de los reactivos, pero si varia mucho
con la temperatura.

Las unidades de esta constante de velocidad dependen del orden total de la
reaccion.

Para determinar experimentalmente el orden respecto de A, en una reaccion, se
mantiene la concentracion [B] constante y se mide la velocidad variando Ila
concentracion [A]. Si a es un numero entero sencillo (1, 2 6 3) puede conocerse por
simple inspeccion de los datos, comparando los valores relativos de v con los de [A]. De
manera analoga se puede determinar el valor de 3, manteniendo ahora constante [A] y
midiendo v en funcién de [B].

En cualquier caso los valores de los exponentes pueden determinarse por
métodos matematicos.

Las reacciones quimicas, transcurren a través de multiples procesos, por ello los
ordenes de la ecuacion cinética no se ajustan a los coeficientes estequiométricos, pero si
separamos la reaccion en sus pasos elementales, dichos ordenes si coincidiran con los
coeficientes estequiométricos de las especies que intervienen en la misma.

2NO; - 2Ns + O,
Velocidad experimental ~ V=k [NO;]

Si la reaccion transcurriese en un solo paso:

V=K [NO,J?
Si la reaccién transcurre en dos pasos:
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N20 — N; +O V1=K [N20] paso lento: limitante.
NoO +O > N, + O, V,= [NZO] [O]

4. TEORIA DE COLISIONES. ENERGIA DE ACTIVACION.

Hasta ahora se ha desarrollado la cinética empirica o experimental. Intentaremos
ahora abordar el tema de por qué se producen las reacciones quimicas, y por tanto de
interpretar las leyes experimentales. Para ello se ha de elaborar un modelo o teoria que
explique a nivel molecular lo que ocurre al producirse una reaccion quimica e interprete
la rapidez o lentitud de esa reaccion.

Describiremos dos teorias (la segunda ampliacion de la primera):

1.- Teoria de las colisiones, basada en la teoria cinética de la materia.

2.- Teoria del estado de transicion, formacion del complejo activado o complejo de
transicion.

4.1.- TEORIA DE LAS COLISIONES.

Consideremos el estado de cualquier sistema de moléculas. Cualquiera que sean
las condiciones, el sistema contendra una cierta cantidad de energia. La energia cinética
estara distribuida al azar entre todas las moléculas del sistema, y el porcentaje de
moléculas con energia elevada aumenta rapidamente al elevar la temperatura del
sistema.

Como resultado de esta distribucion variable de energia, entre las moléculas,
pueden producirse colisiones moleculares, choques, cuya energia de impacto esta
influenciada por la energia cinética de las moléculas y sus trayectorias relativas en el
momento del choque.

Todas las reacciones quimicas, tienen lugar a través de una colision entre
particulas que produce la formacion de moléculas que no estaban presentes antes de la
colision. Las moléculas pueden ser nuevas porque unos enlaces se han roto, o porque se
han formado enlaces nuevos 0 ambas cosas a la vez.

Ahora bien, dos moléculas pueden chocar entre si y no verificarse reaccion
alguna. Para que un choque sea eficaz, esto es, se produzca reaccion, hacen falta al
menos dos condiciones:

1.- Que las moléculas posean suficiente energia (cinética), para que al chocar puedan
romperse algunos enlaces (o relajarse mucho). Estas moléculas se Ilaman moléculas
activadas, y la energia minima requerida se llama energia de activacion.

2.- Que el choque se verifique con una orientacion adecuada. Aunque las moléculas

tengan la suficiente energia, puede suceder que el choque no sea eficaz, por tener lugar
con una orientacion desfavorable.
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Choque eficaz (arriba) y choque no eficaz (abajo)

4.2.- TEORIA DEL ESTADO DE TRANSICION.

Una modificacién muy importante de la teoria de las colisiones es la llamada
teoria del estado de transicion (Eyring 1935), en la que se supone que la reaccion
transcurre a través del llamado complejo activado (o complejo de transicion). Este
es un agregado constituido por las moléculas reaccionantes, y 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 reaccion:

€L D
Reactivos «@m. ﬂ% Productos

Complejo g
activado @

Energia de activacion (E; ) Complejo
Minima cantidad de energia para g 4 activado
iniciar una reaccién quimica Energia
& potencial
. Complejo ’
Energia & <« Energia de
potencial activado Z 9 iz
p activacion
< Energia de
activacion
C+D
A+B
C+ l'; >
Avance de la Reaccion Avance de la Reaccion
Reaccion exotérmica Reaccién endotérmica
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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 activacion y la orientacion
exigida en el choque es la necesaria para la formacion del complejo activado.

La formacion del complejo activado supone que hay que remontar una
barrera energética, cuya altura es la energia de activacion, Ea, para que la
reaccion pueda producirse. Es evidente que, si esta energia de activacion es pequefia,
habra muchas moléculas con mayor energia cinética, por lo que muchos choques seran
eficaces y sera grande la velocidad de reaccion. En cambio si Ea es grande, muy pocas
moléculas tendran suficiente energia cinética para remontar la barrera, con lo que casi
todos los choques seran ineficaces y la velocidad de reaccion muy pequefia.

Se comprende también que, aunque la reaccién sea exotérmica, en muchos casos
hay que suministrar energia (calentando, por ejemplo) para iniciar la reaccion. La
diferencia, pues, con una reaccion endotérmica es que en ésta hay que suministrar calor
durante todo el proceso.

5.- FACTORES QUE INFLUYEN EN LA VELOCIDAD DE
REACCION

A) Naturaleza de los reactivos, estado fisico y grado de division.

e Si unas sustancias reaccionan mas rapidamente que otras es, en primer
lugar, por la propia naturaleza quimica de las sustancias. Asi, en
condiciones semejantes:

Un metal como el sodio, con baja energia de ionizacion y gran poder reductor,
tiende a oxidarse mas rapidamente que el oro, un metal noble, con mas alta energia de
ionizacion y menor poder reductor.

e El estado fisico de una sustancia también influye en la velocidad de
reaccion.

Las reacciones homogéneas entre gases o entre sustancias disueltas suceden
generalmente con mayor rapidez, que si las sustancias estan en estado soélido. En el
primer caso es mayor el nimero de choques entre las moléculas, lo que favorece la
velocidad de reaccion.

e EIl grado de division de los solidos influye también de modo decisivo;
cuanto mas aumenta la superficie efectiva de contacto entre ellos, mayor

es la probabilidad de que tenga lugar el chogue de moléculas, ya que la
reaccion solo sucede en dicha superficie.

B) Concentracion.

En general puede afirmarse que en las reacciones homogéneas, un aumento
en la concentracion de los reactivos favorece la velocidad de la reaccion. Esto se
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debe a que el numero de particulas por unidad de volumen, produce un aumento en el
namero de colisiones entre las particulas.

C) Efecto de la temperatura

El dato experimental mas inmediato que se conoce sobre las reacciones quimicas
es que la velocidad de reaccion aumenta con la temperatura.

Légicamente, al aumentar la temperatura también lo hace la energia de las
particulas que reaccionan, con lo que una fraccion mayor de particulas tienen energia
suficiente para superar la barrera de energia, con lo que aumenta la velocidad de
reaccion.

La relacion entre la constante de velocidad K y la temperatura se descubrié por
procedimientos experimentales (Arrhenius 1899). Esta relacion se conoce con el
nombre de ley de Arrhenius y su expresion matematica es:

K = A e(E4RT)

donde A es una constante llamada factor de frecuencia, R la constante de los gases
ideales (expresada en unidades de energia), T la temperatura absoluta y Ea la
energia de activacion de la reaccion.

D) Catalizadores

Un catalizador es un agente que modifica la velocidad de una reaccion
guimica sin experimentar cambio al final de la misma. En una gran mayoria de casos
los catalizadores son sustancias, pero a veces la luz o un campo eléctrico externo
realizan también una labor catalizadora.

De ordinario los catalizadores se recogen al final de la reaccion sin que hayan
cambiado, por lo que se necesitan cantidades muy pequefias, pero también es cierto que
con el tiempo experimentan. un proceso de “envejecimiento” o incluso
"envenenamiento” que les hace inservibles.

Un catalizador no puede provocar una reaccion que no se pueda realizar por si

misma. Su papel es influir en la cinética de una reaccion determinada (por eso los
catalizadores son especificos de cada reaccion), haciendo que la energia de activacion
sea menor. A esta accion se la denomina catélisis.
Conviene advertir que los catalizadores activan también la velocidad de reaccién
inversa (reacciones reversibles), pero no alteran en absoluto las funciones
termodinamicas de la reaccion (AH y AG). Por tanto un catalizador es incapaz de
desplazar el equilibrio hacia un lado u otro. Su Unico efecto se reduce a alcanzar en
menor tiempo el estado de equilibrio.

Su accion es decisiva en procesos industriales y en procesos bioldgicos, las
enzimas son proteinas cuya funcion es catalizar reacciones especificas en el
metabolismo de los seres vivos, son capaces de multiplicar la velocidad de una reaccién
mas de un millon de veces, y son muy especificas, cada enzima cataliza una reaccién
bioguimica determinada.
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Estado de transicion sin
intervencion de catalizador

Estado de transicion
con intervencién
de catalizador

Energia
A

£ = Energia de activacion

E. = Energia de activacion catalizada

>

Coordenada de reaccion
Diagrama de reaccion catalizada y sin catalizar
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CINETICA QUIMICA.

Ecuaciéon de velocidad

1.- Escribe la ecuacién de velocidad de las siguientes reacciones: a) NO(g) +
03(g) — NOy(g) + O2(g) si sabemos que la reaccidén es de primer orden
con respecto a cada reactivo; b) 2 CO(g) + O2(g) — 2 COz(g) si
sabemos que es de primer orden con respecto al O,y de segundo orden
con respecto al CO.

2.- Se ha medido la velocidad en la reaccion: A + 2B — C a 25 °C, para lo
gue se han disefiado cuatro experimentos, obteniéndose como
resultados la siguiente tabla de valores:

Experimento. [Ao] (mol-I") | [Bo] (mol-I) | v (mol-It-s™)

1 0,1 0,1 5,5-10°
2 0,2 0,1 2,2-10°
3 0,1 0,3 1,65 - 10
4 0,1 0,6 33107

Determina los érdenes de reaccion parciales y total, la constante de
velocidad y la velocidad cuando las concentraciones de Ay B sean ambas
5,0 - 107 M.

3.- Lavelocidad para una reaccion entre dos sustancia A y B viene dada por:

Experimento [Ao] (mol-1') [Bo] (mol-1) Vo (mol-1t-s?)
1 1,0-10° 0,2-10° 0,25-10*
2 1,0-10° 0,4-10° 0,50-10"*
3 1,0-10° 0,8-10° 1,00-10*
4 2,0-10° 0,8-10° 4,02-10*
5 30-10° 0,8-10° 9,05-10"

Determina los 6rdenes de reaccion parciales y total, la constante de
velocidad y la velocidad cuando [Ao] = 0,04 My [Bg] = 0,05 M.

4.- Completa la siguiente tabla correspondiente a una reaccion: A+ B - C a
25°C, la cual es de primer orden respecto de B y de 2° orden respecto de
A. Completa la tabla justificando de dénde has obtenido los valores:

Experimento [Ao] (mol-I™) |[Bo] (mol-1™Y) | vo (mol-1t-s7?)

1 0,1 0,1 55-10°
2 0,1 2,2 -10°
3 0,1 1,65 - 10
4 0,1 0,6
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5.-

10.-

Dada la reaccion: CO (g) + NOz (g) — CO; (g) + NO (g) en donde vemos
como varia la velocidad de la misma en funcion de la diferentes
concentraciones iniciales de ambos reactivos.

Experimento [CO]o (M) [NO2]o (M) Vo (mol/l-h)
1 3.10* 0,4 -10* 2,28 - 10°
2 3-10" 0,8 -10* 4,56 - 10°
3 3-10" 0,2 - 10* 1,14 - 10°
4 6-10" 04 - 10" 4,56 - 10°
5 1,8 - 107 0,4 - 10" 13,68 - 10°

Determina el orden de reaccién, la constante de velocidad y la velocidad
cuando [CO]p = 0,01 My [NO;]o = 0,02 M.

La destruccion de la capa de ozono es debida entre otras a la siguiente
reaccion: NO + Oz — NO; + O, . La velocidad que se ha obtenido en tres
experimentos en los que se ha variado las concentraciones iniciales de
los reactivos ha sido la siguiente:

Experimento | [NO]o (M) [Os]o (M) Vo (mol/l-s)
1 1,0 - 10° 3,0-10° 6,6 - 10°
2 1,0 - 10° 9,0-10° 1,98 - 10™
3 3,0-10° 9,0-10° 5,94 - 10™

a) Determina la ecuacion de velocidad. b) Calcular el valor de la
constante de velocidad.

Catalizadores. Energia de activacion.

Justifica razonadamente cudal de las siguientes afirmaciones es correcta.
Para iniciar el proceso de combustion del carbon, éste debe calentarse
previamente porque: a) la reaccion de combustion es endotérmica; b) se
necesita superar la energia de activacion; c) la reaccion de combustion
es exotérmica.

a) Sefiala, justificando la respuesta, cual/es de las siguientes propuestas
relativas a la velocidad de reaccion son correctas. 1) Puede expresarse
en mol-I™-s™. 1) Cuando adiciona un catalizador, la velocidad se
modifica. Ill) Su valor numérico es constante durante todo el tiempo que
dura la reaccion. IV) Su valor numérico depende de la temperatura a la

gue se realiza la reaccion.

Considera el proceso a A + b B — productos. Indica como influye la
presencia de un catalizador en : a) el calor de reaccion; b) la energia de
activacion de la reaccion; c)la cantidad de producto obtenida; d) la
velocidad de la reaccion.

Dadas las siguientes proposiciones indicar, justificando la respuesta,
cudles son verdaderas y cuales son falsas. Cuando se afiade un
catalizador a un sistema: a) la variaciéon de entalpia de la reaccién se
hace mas negativa, es decir, la reaccion se hace mas exotérmica. b) se
modifica el estado de equilibrio; d) se modifica el mecanismo de la
reaccion y por ello aumenta la velocidad de la misma
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EQUILIBRIO QUIMICO.

=

Reacciones reversibles. Equilibrio Quimico.
Ley del equilibrio quimico.
2.1. Cociente de reaccion.
Distintas formas de expresar la constante de equilibrio.
Equilibrios heterogéneos.
Grado de disociacion.
Principio de Le Chatelier.
6.1. Cambios en las concentraciones.
6.2. Cambios de presion.
6.3. Cambios en la temperatura.
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1. REACCIONES REVERSIBLES. EQUILIBRIO-QUIMICO.

Una reaccion reversible es aquella reaccion que se puede producir en ambos
sentidos: de reactivos a productos o viceversa.

La reaccion directa es el paso de los reactivos a productos. Cuantos mas
productos haya es mas probable que se produzca la reaccion inversa, que es una
reaccion en la que a partir de los productos, se obtienen de nuevo los reactivos. En una
ecuacion quimica la existencia simultanea de reactivos y productos se representa con
una doble flecha entre reactivos y productos:

%
aA + bB L cC+ dD
Normalmente la velocidad de la reaccion directa depende de los reactivos y la
velocidad de la reaccidn inversa de los productos. Cuando las velocidades de la reaccién
directa y de la reaccién inversa se igualan, la reaccion parece no mostrar variaciones y
se dice que ha alcanzado el equilibrio.

R. directa -
aA+bB < : ~¢C+dD
R. inversa
. directa
B V directa = V inversa . —
2 ; Hay equilibrio quimico cuando
< ! se producen simultaneamente
VA y a la misma velocidad la
Linversa reaccion directa y la inversa.
|
tiempo
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Un sistema en equilibrio parece que no reacciona, pero como tiene dos
reacciones que llevan la misma velocidad, decimos que hay equilibrio dinamico (ya que,
si hay reacciones, aunque no varien las concentraciones). La velocidad de reaccion de la
reaccion inversa va aumentando y la velocidad de la reaccidn directa va disminuyendo
hasta que se igualan.

Estado de equilibrio:
conjunto de valores
invariables con el tiempo de
las concentraciones de
todas las sustancias que
intervienen en una reaccioén

concentraciones

tiempo

A medida que transcurre el tiempo, las concentraciones de productos aumentan y
las de los reactivos disminuyen, hasta alcanzar un valor constante, que no tiene porque
ser igual para los reactivos y los productos. En ese momento se dice que se ha alcanzado
el equilibrio.

2. LEY.-DEL EQUILIBRIO -QUIMICO (O LEY DE ACCION DE
MASAS).

Supongamos una reaccion reversible general que sucede mediante un solo
paso elemental en los dos sentidos:

aA+bB _ cC+dD

—

Tendremos entonces las siguientes velocidades de reaccion directa e inversa:

Vp, = kd[A]*[B]* Velocidad de reaccién para la reaccion directa.
V, = ki[c]°[D]*  Velocidad de reaccion para la reaccion inversa.

Como estamos en un equilibrio quimico, las velocidades de las reacciones
directa e inversa son iguales:

kd[A]¢[B]® = ki[C]¢[D]¢ —>Si dejamos las constantes en un miembro y las
concentraciones de sustancias al otro nos queda que:

kd _[C]°[D]*

ki [A]*[B]P
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Finalmente sustituimos el primer miembro por Kc (constante de equilibrio) y nos

queda que:

Ponemos el subindice ¢ porque se trata de una constante referida a las concentraciones.

[c][D]*

Ke = Tajerp

La ley del equilibrio quimico

Para todo equilibrio homogéneo (todas las especies quimicas estdn en la misma
fase), a una temperatura dada, existe una relacién constante entre las
concentraciones de las sustancias en el equilibrio cuyo valor numérico se
denomina constante de equilibrio de la reaccién K,

aA + 4B ¢C +db
1Ly
"W

Esta expresién se conoce con el nombre de ley de accién de masas.

Interpretacion de los valores de Kc.

Si Kc es de valor alto (tiende a infinito), es porque el numerador es
comparativamente mayor que el denominador y por ello hay mas productos que
reactivos, se puede decir por tanto que se trata de un equilibrio desplazado a la derecha.

Si Kc es de valor bajo (tiende a 0), es porque el denominador es
comparativamente mayor que el numerador y por ello hay mas reactivos que productos

y podemos decir, que se trata de un equilibrio desplazado a la izquierda.

La constante Kc solo varia con la temperatura y sus unidades dependen de los

exponentes de las concentraciones; por ello, como varian, no suelen ponerse estas.
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2.1. COCIENTE DE REACCION.

La aplicacion de la ley de accion de masas a una reaccion general que no haya
alcanzado el equilibrio es:

aA+bB « cC+dD

[C][D]*

Q= rappEP

Q es el llamado cociente de reaccion, tiene la misma expresion que la constante
de equilibrio pero las concentraciones no son las de equilibrio. Podemos distinguir tres
€asos:

1 Q es igual a Kc en el caso de que estemos en condiciones de equilibrio,
si las condiciones no son las del equilibrio, Q y Kc no son iguales. En el segundo caso,
los sistemas reversibles evolucionan hacia un estado de equilibrio si se dan las
condiciones necesarias para que este equilibrio se produzca.

2 Si Q es mayor que Kc, Q tiene que disminuir y el sistema va hacia la
izquierda (y aumentara la concentracion de reactivos).

3 Si Q es menor que Kc, Q tiene que aumentar y por ello el sistema se
desplaza hacia la derecha (aumenta la concentracion de productos). Cuando se rompe un
estado de equilibrio (porque afiadamos o quitemos reactivos o productos), el sistema
avanza hasta un nuevo estado de equilibrio; por ejemplo, si afiadimos reactivos, Q es
menor que Kc y como consecuencia aumenta la cantidad de productos (y disminuye la
de reactivos).

3. DISTINTAS FORMAS DE EXPRESAR LA CONSTANTE DE
EQUILIBRIO:

En la reacciéon: aA +bB & cC +dD
La constante de equilibrio se puede representar:
En relacion a las concentraciones:

[c]¢[D]¢

Ke = AP

En relacion a las presiones parciales: (esta solo vale para sustancias gaseosas)

P; Py
Ky =—2—3
P," Pg
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Para relacionar estas distintas formas de expresar la constante de equilibrio, para
empezar aplicamos la ecuacion de estado de los gases a cada componente de la segunda
ecuacion. Y nos queda que:

Ecuacion de estado de gases 2P,V = n;RT

Si de aqui despejamos P nos queda que >P; = %RT y como n/V es igual a la
concentracion de i (cualquier reactivo o producto). >P = [i|RT.

Una vez aplicada la ecuacion de estado de gases; la 2° ecuacidn nos queda asi:

k= Le[RTo1¢[RT)
p [A]aE?'Ija[B]b[R']jb

Reordenando los términos, nos queda:

[CI¢[D]‘RTRD [C]¢[D]¢ e
K, = >K, = ——RTHID S
P [Al*[BI’RTRD® P [A]*[B]b ]

(c+d-a-b es la variacion de moles, ya que es la suma de moles de productos menos los
moles de reactivos)

4. EQUILIBRIOS HETEROGENEOS.

Las presiones parciales de so6lidos y liquidos no aparecen en la constante de
equilibrio referida a presiones. Ademas, cuando en una reaccion ademas de gases
intervienen sustancias sélidas y liquidas, la concentracion de las Gltimas es un valor
constante que se incluye en la constante de equilibrio (por lo que no se ponen).

Conclusion = En la expresion de la constante de equilibrios heterogéneos no se
incluyen ni sélidos ni liquidos puros.

CaCO3(s)«» CaO (s) +CO,(g) Kc=[CO,] Kp=P CO;,

5. GRADO DE DISOCIACION.

La ley de accion de masas nos informa, a través del valor de la constante Kc, sobre
el grado en el que esté desplazado el equilibrio hacia los productos. Aun asi a veces es
necesario definir otra magnitud cuyo valor numérico indica de forma mas clara dicho
grado de desplazamiento y que sera el grado de disociacion, este se utiliza cuando una
sustancia se disocia en otras mas sencillas. El grado de disociacion (representado por
a) se puede definir de la siguiente manera:

e Fraccion de mol que se disocia, es decir el tanto por uno de reactivo disociado
en el equilibrio.
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No existe ninguna formula que relacione la constante de equilibrio y el grado de
disociacién por lo que se debe encontrar una férmula para cada caso.

6. ALTERACION DEL EQUILIBRIO. PRINCIPIO DE LE
CHATELIER.

Cuando se establece un equilibrio quimico a determinada temperatura, las
concentraciones molares y las presiones parciales de los reactivos y de los productos
permanecen indefinidamente constantes, a no ser que desde el exterior del sistema se
produzca alguna alteracion que perturbe el estado de equilibrio.

Estas alteraciones pueden consistir en cambios de las concentraciones, de la
presion o de la temperatura.

La temperatura es la unica variable que afecta al valor de la constante de
equilibrio.

Una vez alterado el equilibrio, el sistema evoluciona hasta que se logra un nuevo
estado de equilibrio bajo las nuevas condiciones. Para predecir cuél sera el sentido del
desplazamiento del sistema, utilizamos el principio de Le Chatelier, que se enuncia de
esta forma:

Una alteracion externa de los factores (temperatura, presién o
concentraciones) que intervienen en un equilibrio induce un reajuste del sistema
para reducir el efecto de dicha alteracion y establecer un nuevo estado de
equilibrio.

Veamos qué ocurre al variar cada uno de los tres factores citados aplicando el

principio de Le Chatelier. Igualmente podemos comprobar, en cada caso, como se llega
a la misma conclusién analizando el cociente de reaccion.

6.1. CAMBIOS EN LAS CONCENTRACIONES.

Supongamos, por ejemplo, el sistema en equilibrio:

N2 (9) + 3Hz (g) 2 2 NH;(g)

Para analizar el comportamiento del sistema ante una variacion de las
concentraciones de las sustancias presentes, podemos recurrir al principio de Le
Chaételier o al andlisis del cociente de reaccion.
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Aplicacion del principio de Le Chatelier Andlisis dei cociente de reaccion
Si aumenta la concantracion de H.. el sistema lo con- [N114]°
_____ R i £ e Qi
trarresta consumiendo algo de H: y de N, y produciendo [N.] [H.P
sta lograr un nuevo estado de equilibrio: el sistema Ny
se desplaza hacia la derecha Si aumenta [H.], Q. resulta menor que K. Para restablecer
Si, por el contrario, aumenta la concentracion de NH-, e | €l €quilibrio, debe aumentar [NH,|: el sistema se desplaza-

sistemna consumird aigo de NH; y ucira H. y N» hasta | @ @ ‘a derecha hasta que Q; ~ K

alcanzar un nuevo equilibrio: ef sistema se d

Splaca hacia | Si aumema [NH,], Q. resulta mayor que K. Para restable-
cer el equilibno, deben aumentar [N2] y [Hs): of sistema se
desplazara a la izquierda hasta que O, K,

a izouuerda

SN yueneral, podemos 0ecHr

— Si aumenta la concentracion de una sustancia, el sis-
tema se desplaza en ¢l sentido en que se consume di-
cha sustancia — Si aumenta [C] o [D], o disminuye [A] o [B] — Q- K

En general, para un sistema deltipo A ~ B = C + D:

- Si disminuye la concentracién de una sustancia, el £l sislema se desplaza hacia la derecha.
sistema se desplaza en el sentido an qua sa produce Si disminuye [C] o [D], o aumenta [A]o [B] = Q. < K
gicha sustancia El sistema se desplaza hacia la izquierda.

6.2. CAMBIOS DE PRESION POR VARIACION DE
VOLUMEN.

A diferencia de los solidos y de los liquidos, que son practicamente  in-
compresibles, los gases experimentan una gran variacion de su volumen al cambiar la
presion aplicada.

A partir de la ley de los gases ideales, observamos que la presion p y la
concentracion molar son directamente proporcionales.

PV = nRT
n

P =—RT
v

P = CRT

En la formula vemos que, dado que n, Ry T son constantes, una variacion de la
presion afecta al volumen y, por tanto, a la concentracion molar. De igual forma, una
variacion de volumen afectara a la concentracion molar y a la presion.

La presion total de los gases en un sistema en equilibrio puede variarse
modificando el volumen ocupado por el sistema. Esto se consigue, por ejemplo,
desplazando un piston mévil del que puede estar provisto el recipiente, o bien pasando
la mezcla de reaccion a otro recipiente de diferente volumen.

Veamos como afectara al equilibrio de la sintesis del amoniaco, un aumento de
la presion total, si se disminuye el volumen del recipiente que contiene el sistema y el
sentido en que progresara para alcanzar un nuevo equilibrio bajo las nuevas
condiciones.

N2 (9) + 3H, (g) 2 2 NH;(g)
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Para ello, aplicaremos el principio de Le Chatelier o bien analizaremos el

cociente de reaccion Q.

Aplicacion del principio de Le Chateli

Analisis del cociente de reaccion

El aumento de Ia presion, a temperatura constante, su-
pone una disminucion del volumen y un aumento de la
concentracion moiar de los gases. En consecuencia, se
incrementara el nimero de moléculas por unidad de vo-
lumen

Ante esta perturbacion del equilibrio, el sistema lo resta-
blecera haciendo reaccionar las moléculas de N, y de H,
para que, al formar NH,, disminuya &l nimero de molé-
culas por unidad de volumen. El sistema se desplazara
hacia la derecha

— Si aumenta la presion, el sistema se desplaza en el
sentido en que hay disminucién del nimero de mo-
les de gas y, por tanto, de moléculas

— Sidisminuye la presion, el sistema se desplaza en el
sentido en gue hay aumento del nimero de moles
de gas y. por lanto, de moléculas

Si el nimero de moléculas fuera el mismo en los dos
miembros de la ecuacion (An = 0), e/ cambio de volu-
men no afectaria al equilibrio.

| n INH’,)\'y

[NH4JF vV |
N2} [H:P n(Nz) |\ [ n(Hp) ¥

v v

ni(NH;)
n (N2} - n?(H;)

El aumento de la presion disminuye el valor de Vy, por
tanto, el de Q,, de modo que serd Q, < K.. Para que Q.
sea igual que K. debe aumentar el cociente:

n? (NH)
n {N) - n?(H;)

Esto se consigue incrementando el numero de molécu-
las de NH4 y disminuyendo el de N, y H;. El sistema se
desplazara hacia la derecha.

Si disminuyera la presion por aumento de V, aumentaria
0., de modo que seria Q. > K. Para restablecer el equi-
librio y que sea Q. = K, debe disminuir el numero de
moiéculas de NHy y aumentar el de H, y N.. El sistema
se desplazara hacia la izquierda.

6.3. CAMBIOS DE TEMPERATURA.

La variacion de la temperatura afecta profundamente a los sistemas en
equilibrio, ya que modifica el valor de las constantes Kc y Kp.
Consideramos de nuevo el sistema de sintesis del amoniaco:

N2 (9) + 3Hz(g) 2 2 NH;(g)

AH° =-92,6 kJ

Esta variacion de entalpia indica que la reaccion directa, hacia la derecha, es

exotérmica; por tanto, la reaccion inversa, hacia la izquierda, serd endotérmica, con una
variacion de entalpia igual a la anterior en valor absoluto.

Veamos como afectard al sistema la variacion de la temperatura, a presion
constante, y en qué sentido se desplazara para restablecer el equilibrio
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Aplicacion del principio de Le Chatelier Andlisis del cociente de reaccién
Si se proporciona calor al sistema, éste tiende a res- 0. = [NH;,}2
tablecer el estado de equilibrio absorbiendo el calor su- € N [HoP

ministrado; para ello realizara preferentemente la reac-
cién endotérmica. El sistema se desplazara hacia la | Se sabe experimentaimente que, al elevar la temperatura, la
izquierda. constante K. aumenta si la reaccion directa es endotérmica, y
disminuye si la reaccion directa es exotérmica.

Si se absorbe calor del sistema disminuyendo la tem-

peratura de éste, el sistema contrarrestara esta accion En el equilibrio de la sintesis del NH;, la reaccion directa es
desprendiendo calor; para ello realizara la reaccion exotérmica, en cuyo caso:

exotérmica. El sistema se desplazara hacia la derecha.

| — Si aumenta la temperatura, K. se hara menor que Q, por
lo que éste debe disminuir. Para que esto ocurra, debe dis-
minuir [NH] y aumentar [H,] y [N;). El sistema lo logra des-
— Si aumenta la temperatura, ¢l sistema se despla- plazandose hacia la izquierda.

za en el sentido de la reaccion endotérmica.

En general, podemos decir:

— Si disminuye la temperatura, Q. debera aumentar, para lo
— Si disminuye la temperatura, el sistema se des- cual tiene que aumentar [NHa] y disminuir [N,] y [H,]. El
plaza en el sentido de la reaccion exotérmica. sistema se desplazara hacia /a derecha.

6.4. EFECTO DE LOS CATALIZADORES SOBRE EL
EQUILIBRIO.

El catalizador disminuye en la misma magnitud la energia de activacion
requerida para la reaccion directa y para la reaccion inversa en un sistema en equilibrio.
Por tanto, la presencia de un catalizador no afecta a la constante de equilibrio ni
hace que éste se desplace en uno o en otro sentido; sin embargo, afecta a la rapidez
con que se establece el estado de equilibrio, ya que logra que se alcancen en menor
tiempo las concentraciones de equilibrio.

7 REACCIONES DE PRECIPITACION.

Son reacciones de equilibrio heterogéneo sélido-liquido.

La fase solida contiene una sustancia poco soluble (normalmente una sal). La
fase liquida contiene los iones producidos en la disociacion de la sustancia sélida.

Normalmente el disolvente suele tratarse de agua.

Disolucion de la sal en agua

L ) 0 &
Q.

Moléculas de agua

Proceso de solvatacion
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Solubilidad (s).

Es la maxima concentracion molar de soluto en un determinado disolvente, es

decir, la molaridad de la disolucién saturada de dicho soluto.

Depende de:

¢ Energia reticular. Cuando se disuelve una sal en agua, se rompe el reticulo
cristalino. Para ello hay que vencer las fuerzas de atraccion entre iones de carga
opuesta, es decir hay que superar la energia reticular de la sal. A esto
contribuye principalmente la hidratacién de los iones en disolucion; pero la
energia de hidratacion suele ser, en general menor que la energia reticular, por
lo que el proceso de disolucion es casi siempre endotérmico. De ahi que la
solubilidad de casi todas las sales aumente con la temperatura (Principio de Le

Chéatelier).

e La entropia. Al diluirse una sal se produce un sistema mas desordenado, por
lo que aunque energéticamente no esté favorecida la disolucion, ésta puede
llegar a producirse debido a que un aumento de entropia favorece la disolucion.

Producto de solubilidad (Ks) en electrolitos de tipo AB.

En un electrolito de tipo AB el equilibrio de solubilidad viene determinado por:

AB(s) <> A'(ac) + B (ac)

Conc. inic. (mol/l): ¢, 0 0
Conc. eq. (mol/l):  co-S S S

La concentracion del solido permanece constante.

Y la constante de equilibrio tiene la expresion:
_ _ 2
K =sxSs=s T s =K

Ejemplo: AgCl(s) = Ag*(ac) + Cl “(ac)
Ks=[Ag'] x [CI'] = §°
“s”” es la solubilidad de la sal.

Producto de solubilidad en otro tipo de electrolito.

Tipo A,B: AB(s) «  2A'(ac) + B (ac)
Conc. inic. (mol/l): co 0 0
Conc. eg. (mol/l):  co-s 2s S

Y la constante de equilibrio tiene la expresion:
KS

K =(2s)’xs=4s _ s=32
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La misma expresion seré para electrolitos tipo AB.

Tipo A:Bp:  ABy (5) & a A’ (ac) + b B*(ac)

Conc. inic. (mol/l): ¢y 0 0
Conc. eg. (mol/l):  co-S as bs

K, = (as)*x (bs)’ =ahs™® = s:a+b/ Kgb
aa

CONDICIONES PARA LA FORMACION DE UN PRECIPITADO

Mediante el concepto de cociente de reaccidbn Q, podemos establecer en que
condiciones se da el proceso de precipitacion:

Si Q<Ks no se formara precipitado
Si Q>Ks si se formara precipitado
Si Q=Ks sistema en equilibrio.

Ejemplo:

Deduce si se formaré precipitado de cloruro de plata cuyo Ks = 1,7x10™°
a 25°C, al afiadir a 250 cm® de cloruro de sodio 0,02 M a 50 cm® de nitrato de
plata 0,5 M.

AgCl(s) < Ag'(ac) +Cl (ac)

Ks=[Ag'] x[ClI] = §*

_ 0,005mol
n(CI") = 0,25 L x 0,02 mol/L = 0,005 mol = [ClI']= 025L 10.05L 0,0167M
Igualmente:
n(Ag’) = 0,05 L x 0,5 mol/L = 0,025 mol = [Ag']= 0,025mol __; hg33m
0,25L+0,05L

Q=[Ag'] x[CI"] =0,0167 M x 0,0833 M =1,39 x 10> M*

Como Q=[Ag’] x [CI"] > Ks entonces precipitara.
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7.1 FACTORES QUE AFECTAN A LA SOLUBILIDAD.

Ademaés de la temperatura, existen otros factores que influyen en la solubilidad
por afectar a la concentracion de uno de los iones de un electrolito poco soluble. Estos
son:

« Formacion de precipitados: Efecto de ion comun.
« Disolucion de precipitados: Formacion de un acido débil.

a) Formacion de precipitados. Efecto de ion comun.

Si a una disolucién saturada de un electrolito poco soluble, afiadimos otra
sustancia, que aporta uno de los iones, la concentracién de éste aumentard. Tal como
indica el principio de LeChatelier, el equilibrio respondera tratando de oponerse a dicho
aumento por lo tanto este, se desplazara hacia a la izquierda.

Como el equilibrio se desplaza a la izquierda, la solubilidad, que mide la
maxima concentracion de soluto disuelto, disminuira en consecuencia.

KN01 n + NO}

MNetrato de potasio ‘

K,SO, ©=—= 2K'+ SO,

Sulfato de potasio

Ejemplo:

¢,Cudl sera la solubilidad del AgCl en agua y después de afadir nitrato de plata
(muy soluble) hasta una concentracion final 0,002 M?Ks (AgCl)=1,7.10"*°

a) AgCl(s) & Ag'(ac)+Cl (ac)

Ks=1,7x 100 = [Ag"] x [CIT] = §°

s=[Ag']=[CI']=K; = J17x10%° =13x10°M

b) Al afiadir el AgNOs, la [Ag*] sube hasta 2 x10% M, pues se puede despreciar la
concentracién que habfa antes, es decir s"+2 x107°= 2 x10°

AgCl(s) < Ag'lac) + Cl (ac)

Conc. inic. (mol/l): ¢, 0 0
Conc. eq. (mol/1): s+2x10°
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En consecuencia, el equilibrio se desplaza a la izquierda y la [CIT], es decir, la
nueva solubilidad, debe disminuir.

Ks 17x107"

= =8,5x10°M
[Ag] 2x107°

s=[Cl"]=

Ejercicio:
En equilibrio de disolucién de bromuro de plata cuya Ks=5,2 x 103 ¢ cual
sera la solubilidad en agua pura y en una disoluciéon 0,1M de NaBr?

a) Equilibrio: AgBr(s) <> Ag'(ac) + Br(ac)
Conc. eq. (mol/l): co-s S S

Ks=5,2x10 2 =[Ag']x[Br]=s’= S=[Ag']=[Br]= «/KS = «/5,2><10*13 =7,2x10"'M

En presencia de NaBr, como es una sal totalmente disociada en sus iones:

b) Equilibrio: NaBr (s) <> Na‘(ac) + Br (ac)

[Br]=[NaBr]inicia =0,1M. Por tanto la adicion del idbn comdn Br™ obliga a que el
equilibrio de solubilizacion se desplaze hacia la izquierda, disminuyendo la
solubilidad del AgBr que llamaremos S’

De iones Ag* tendremos Sy de Br’ $’+0,1M=0,1M
Como debe cumplire que [Ag*] x [Br]=5,2x10* tendremos:
S’ x 0,1=5,2x10™%; §’=5,2x10™? mol/L

b) Disolucion de precipitados. Formacion de un acido débil.

El equilibrio de solubilidad podemos representarlo mediante la ecuacion
AB(s) <> A*(ac)+ B (ac)

Si de alguna manera hacemos que disminuya la concentracion de cationes A™ o
de los aniones B’ en la disolucion, el equilibrio anterior se desplazara hacia la derecha,
disolviéndose parte o todo el precipitado AB. La manera mas corriente de eliminar los
aniones A" de la disolucion es mediante la formacién de un acido débil AH que esté
poco disociado, afiadiendo para ello un acido fuerte. De esta forma se pueden disolver
precipitados de hidréxidos, sulfuros, carbonatos etc, por adicion de un acido fuerte
como HCI, cuyos protones se combinaran con los aniones OH", S, COs* , apenas
disociados. Por ejemplo, podemos disolver un precipitado de hidréxido de bario o
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sulfuro de bario por adicion de una disolucion de un &cido fuerte con el HCI,
obteniéndose los &cidos débiles, agua o &cido sulfhidrico.

DISOLUCION DE PRECIPITADOS
Fe(OH),(s)=—=Fe™(dis) + 30H(dis)
Si se adiciona un acido (H+), reaccionara con la base presente:
OH +H*—H,0

Con lo que el equilibrio se desplazara hacia la derecha para
restablecer la concentracion de iones OH del medio,
disolviéndose mas precipitado.

8 TERMODINAMICA Y CONSTANTE DE EQUILIBRIO:

La posicion de equilibrio quimico esta determinada por el valor de Kp. Por otra
parte, la termodinamica establece que dicha posicion de equilibrio viene determinada
por AG’ (Energia libre de Gibbs, magnitud que indica la espontaneidad de una
reaccion, cuanto mas negativa sea esta mas espontanea sera esta). En consecuencia debe
existir una relacion entre los valores de esas dos magnitudes, esa relacién puede
expresarse mediante la ecuacion:

AG’=-RT LnK,

El valor de AG® se puede calcular termodinémicamente a partir de las energias
libres de formacion. De la expresion anterior se puede despejar Kp

Kp — e-AG/RT

Por tanto si conocemos el valor de las energias de formacién de todas las sustancias que
intervienen en la reaccion, se puede calcular el valor de AG® y a partir de ahi calcular la
constante de equilibrio.

RELACION ENTRE AG Y Kp.

De la anterior ecuacion, se puede ver, que cuanto mas negativo sea el valor de
AG® (reaccién espontanea) para una reaccion quimica dada, mayor sera su
constante de equilibrio y méas desplazado estara este hacia la formacion de los
productos.
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EQUILIBRIO QUIMICO.

Concentraciones molares, presiones y constantes K¢ y K.

1.-

La constante del siguiente equilibrio: 3 H2(g) + N2(g) «» 2 NH3(g). a 150 °C
y 200 atm es 0,55: ¢Cual es la concentracion de amoniaco cuando las
concentraciones de N, e H, en el equilibrio son 0,20 mol/L y 0,10 mol/L
respectivamente.

La reaccion: CO(g) + H.0O(g) «» Hz(g) + CO(g), tiene una constante K¢ de
8,25 a 900 °C. En un recipiente de 25 litros se mezclan 10 moles de CO
y 5 moles de H,O a 900 °C. Calcule en el equilibrio: a) Las
concentraciones de todos los compuestos; b) La presion total de la
mezcla. Datos: R=0,082 atm-l-mol™-K™,

Para la reaccién SbCls(g) «» SbCls(g) + Clx(g), Kc, a la temperatura de
182 °C, vale 9,32 - 107 En un recipiente de 0,40 litros se introducen 0,2
moles de SbCls y se eleva la temperatura a 182 °C hasta que se
establece el equilibrio anterior. Calcula: a) la concentracion de las
especies presentes en el equilibrio; b) la presion de la mezcla gaseosa.

Cuando 30 g de acido acético CH3COOH, reaccionan con 46 g de etanol
CH3CH,0OH se forman 36,96 g de acetato de etilo CH;COO-CH,CHs.y
una cierta cantidad de agua. Calcula la constante de equilibrio de la
reaccion de esterificacion.

Calcula los valores de K¢ y K, a 250 °C en la reaccion de formacion del
yoduro de hidrogeno, Hx(g) + 12(g) «» 2 HI(g). sabiendo que el volumen
del recipiente de reaccion es de 10 litros y que partiendo de 2 moles de
I,y 4 moles de H», se han obtenido 3 moles de yoduro de hidrégeno.

En un recipiente metalico de 2,0 litros se introducen 28 g de N, y 3,23 g
de H,. Se cierray se clienta a 350 °C. Una vez alcanzado el equilibrio, se
encuentran 5,11 g de NHj. Calcular los valores de K¢ y Kp de la reaccion
3 Hx(g) + N2(g) «» 2 NHj3(g) a dicha temperatura. (Masas atomicas:
N=14; H=1)

En un recipiente cerrado de 400 ml, en el que se ha hecho el vacio, se
introducen 2,032 g de yodo y 1,280 g de bromo. Se eleva la temperatura
a 150 °C y se alcanza el equilibrio: Brz(g) + 12(g) «» 2 Brl(g). Calcula: a)
las concentraciones molares y la presion total en el equilibrio; b) la
composicion en volumen de la mezcla gaseosa en el equilibrio; ¢) Kp
para este equilibrio a 150 °C. Datos: K¢ (150 °C) = 280

En un recipiente de 5 L se introducen a 500°C 3 moles de HI, 2 mol de H
y 1 mol de I,. Calcula la concentracion de las distintas especies en
equilibrio si sabemos que la constante del equilibrio 2 HI «» I, + Hy a
dicha temperatura es K. = 0,025.
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Calculo del grado de disociacion.

9.- Se ha estudiado la reaccién del equilibrio siguiente:2 NOCI (g) «» 2 NO ()
+ Cl, (g) @a 735 Ky en un volumen de 1 litro. Inicialmente en el recipiente
se introdujeron 2 moles de NOCI. Una vez establecido el equilibrio se
comprobd que se habia disociado un 33 % del compuesto. a) Calcula K.
b) ¢Hacia dénde se desplazara el equilibrio si se aumenta la presién?
Razona la respuesta.

10.- Una muestra de 2 moles de HI se introduce en un recipiente de 5 litros.
Cuando se calienta el sistema hasta una temperatura de 900 K, el HI se
disocia segun la reaccion: 2 HI «» H, + |, cuya constante es: K¢ =
3,8-102. Determina el grado de disociacién del HI.

11.- A 200°C y presion de 1 atmésfera, el PCls se disocia en PClzy Cl; en 49,5
%. Calcule. a) K¢ y Kp; b) El grado disociacion a la misma temperatura
pero a 10 atmésferas de presion. ¢) Explique en funcion del principio de
Le Chatelier si el resultado obtenido en b) le parece correcto. DATOS:
Masas atomicas; P = 30,97; Cl=35,5; R = 0,082 atm-I-K™*-mol™.

12.- En un recipiente de 2,0 litros de capacidad se introduce amoniaco a una
temperatura de 20 °C y a la presion de 14,7 atm. A continuacion se
calienta el recipiente hasta 300 °C y se aumenta la presion hasta 50 atm.
Determina el grado de disociacion del amoniaco a dicha presion y
temperatura y las concentraciones de las tres sustancias en el equilibrio.

Principio de Le Chatelier. Desplazamientos del equilibrio.

13.- Dado el proceso en fase gaseosa A + B «» C, a) establece la relacion
entre las constantes de equilibrio Kc y Kp; b) si el proceso es
endotérmico, ¢qué influencia ejerce sobre el mismo un aumento de
temperatura?; c) ¢qué influencia ejerce sobre el mismo un aumento de
presion?

14.- En la reaccion: 2 H,S (g) + 3 02(g) «» 2 H20 (g) + 2 SO, (g); 4H = -1036
kJ, justifica como afectaran los siguientes cambios al desplazamiento del
equilibrio: a) Aumentar el volumen del recipiente a temperatura
constante. b) Extraer SO,.c) Aumentar la temperatura manteniendo el
volumen constante.

15.- Sabiendo que la reaccion de disociacion del tetroxido de dinitrdgeno en
diéxido de nitrégeno es exotérmica, explica razonadamente como
afectarda al equilibrio a) un aumento de la presion del recipiente; b) un
aumento en la concentracion de hidrogeno; c¢) una disminucion de la
temperatura.

16.- La sintesis de amoniaco tiene lugar segun la reaccion: N, (g) + 3 Hz (g) <>
2NH3 (g) 4H = -92,4 kJ/mol. Justifica cuales seran las condiciones mas
favorables de presion y temperatura para obtener el maximo
rendimiento. En la industria (proceso Haber) se suele trabajar a unos
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450 °C y hasta 1000 atmosferas, utilizando, ademas, catalizadores;
¢porqué se hace asi?

Solubilidad.

17.-

18.-

19.-

20.-

21.-

22.-

23.-

24 -

25.-

26.-

27 .-

Disocie y escriba la expresion del producto de solubilidad para los
siguientes compuestos insolubles: AgBr, BaF;, Ca(OH),;, Cas3(PO,),,
Fe(OH)3

Una disolucién saturada de fosfato de plata, contiene 3,4-10° moles por
litro de ion fosfato. Calcula el producto de solubilidad de dicha sal.

Para preparar 250 ml de disolucion saturada de bromato de plata se
disolvieron 1,75 g de esta sal. Hallar el Ks del bromato de
plata.(M(Br)=80 (Ag)=107,8 (O)=16).

Una disolucion saturada de CaFz(aq) estd en equilibrio con CaF2(s).
Indica qué sucedera si: A) Se afiaden 1,5 g de fluoruro de sodio soluble.
B) Se afiaden 1,5 g de fluoruro de calcio. C) Se afiaden 5 ml de agua.

Una disolucion saturada de hidréxido de cinc tiene un pH = 8,35. Hallar su
Ks

Para los compuestos poco solubles CuBr, Ba(lO3), y Fe(OH)s; Escriba la
ecuacion de equilibrio de solubilidad, la expresion del producto de
solubilidad y el valor de la solubilidad en funciébn del producto de
solubilidad.

Determine si se produce un precipitado cuando se mezclan dos
volumenes iguales de disolucién 0,0002M de un cation y un anién de las
siguientes especies: Ag"* y CI : Pb** y I' ; Bi** y S* datos:
Ks(AgCl)=2,8.10"% Ks(Pbl,)=1,4.10%;: Ks=(Bi,S3)=1,5.10"

Calcule la solubilidad del CaSO4 en agua pura y en una disolucién 0,5M
de Na,S0O, Dato: Ks(CaS04)=9,1.10°

Calcule la solubilidad del Ag,S en agua pura y en una disolucion 0,1M de
AgNO; Dato: K¢(Ag»S)=8.10*

Calcule la solubilidad del Pbl, en agua pura, en una disoluciéon 0,5M de
Pb(NO3), y en una disolucién 0,1M de KI. Datos: Ks(Pbl,)=1,4.10®

Se mezclan 100mL de una disolucion 1 M de sulfato de sodio con 100mL
de una disolucion 0,1M de nitrato de plomo. Razone si se forma
precipitado de sulfato de plomo (ll). Dato Ks (sulfato de plomo
(1))=1,58.10®.
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EQUILIBRIOS QUIMICOS
EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: relacion 1

1. a) ¢Influye la presencia de un catalizador en la constante de equilibrio de una
reaccion? Razone la respuesta.
b) ¢Modifica un catalizador la entalpia de una reaccién? Justifique la
respuesta.
c) Ponga un ejemplo de un catalizador y el proceso industrial en el que se
utiliza.

2. En un matraz de 2 litros se introducen 12 g de pentacloruro de fdosforo y se
calienta hasta 300 °C. Al establecerse el equilibrio de disociacién, a esta
temperatura:

PCls(g) == Clz2(g) +PCls(9)
la presion total de la mezcla es de 2,12 atm.
a) ¢Cudnto vale el grado de disociacién en las condiciones sefialadas?
b) ¢Cudl es el valor de K, a esa temperatura? Masas atémicas: P = 31; CI =

35,5.
100 ] 3. La figura muestra dos caminos posibles para cierta
o /\ reaccién quimica. Uno de ellos corresponde a la reaccién
X //\\\ en presencia de un catalizador positivo. Conteste,
£u /f ~~>— " pazonadamente, a las siguientes cuestiones:
H ' // a) ¢Cudl de los dos caminos corresponde a la reaccién
H

] * .
E/ catalizada?
20 = b) ¢Cudl es, aproximadamente, la energia de activacién de

la reaccién no catalizada?
c) <¢Cudl es la variacién de entalpia de la reaccion
catalizada?

[ e s ey T R R B L B

Camino (1) —==— Camino (2) )

4. A la temperatura de 400 °C y 710 mm de mercurio de presidn, el amoniaco se
encuentra disociado en un 40% segun la ecuacién:
2 NHs (9) == N2(g) + 3 Hz(9)
Calcule:
a) La presién parcial de cada uno de los gases que constituyen la mezcla en
equilibrio
b) El valor de las constantes K, y K. a esa femperatura.
Sol: a) P(H2)=P(NH3)=0,4 atm; P(N;)=0,13 atm; b) Kp=0,052; Kc=1,7x107°.

5. En una vasija que tiene una capacidad de 3 litros se hace el vacio y se
introducen 0,5 gramos de Hz y 30 gramos de I.. Se eleva la temperatura a
500°C, estableciéndose el siguiente equilibrio:

I (9) + Ha(g) === 2 HI(9)
para el que K. vale 50. Calcule:
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a) Moles de HI que se han formado. Sol: 0,22 moles de HI.
b) Moles de I presentes en el equilibrio. Sol:0,01 moles de I,.
Masas atémicas: H = 1. T =127.

6. A la temperatura de 650 K, la deshidrogenacién del propan-2ol para producir
propanona, segun la reaccién:
CH3 - CHOH - CH3 (g) == CHs - CO - CH;s (g) + Hz(q)
es una reaccion endotérmica. Indique, razonadamente, si la constante de
equilibrio de esta reaccién:
a) Aumenta al elevar la temperatura.
b) Aumenta cuando se utiliza un catalizador.
c) Aumenta al elevar la presién total, manteniendo constante la temperatura.

7. En el equilibrio:
C(s) + 02(g) == CO:(9)
a) Escriba las expresiones de K. y K,
b) Establezca la relacién entre ambas.

8. En un matraz de un litro, a 440°C, se introducen 0,03 moles de yoduro de
hidrégeno y se cierra, estableciéndose el equilibrio:
2 HI(g) == T.(9)+H2(9)
En estas condiciones la fraccién molar del HI en la mezcla es 0,80. Calcule:
a) Las concentraciones de cada gas y K.
b) La presion parcial de cada gas y K,
Masas atomicas: H=1I; I = 127.
Sol: a) [HI]=0,024 M; [H.]=[TI.]=3x1073 M; Kc=0,016; b) P(HI)=1,40 atm;
P(H2)=P(I2)=0,18 atm; Kp=0,017.

9. Razona si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) El producto de solubilidad del FeCO3 disminuye si se afiade Na,CO3 a una
disolucién acuosa de la sal.
b) La solubilidad de FeCOj3 en agua pura (Ks = 3,2 - 10-'") es aproximadamente la
misma que la del CaF; (5,3 - 10°).
¢) La solubilidad de FeCO3 aumenta si se afiade Na,COs a una disolucién acuosa
de la sal.

10. La ecuacién de velocidad de cierta reaccién es: v = k - [A]*' [B]. Razona si las
siguientes proposiciones son verdaderas o falsas:
a) La unidad de la constante de velocidad es mol™ - L - s.
b) Si se duplican las concentraciones de A y B, en igualdad de condiciones, la
velocidad de reaccidn serd ocho veces mayor.
c) Si se disminuye el volumen a la mitad, la velocidad de reaccion serd ocho
veces mayor.
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11. El cianuro de amonio, a 11 °C, se descompone segtn la reaccién: NH4+CN (s) s
NHs (g) + HCN (g). E un recipiente de 2 L de capacidad, en el que previamente
se ha hecho el vacio, se introduce una cierta cantidad de cianuro aménico y se
calienta a 11 °C. Cuando se alcanza el equilibrio, la presion total es de 0,3 atm.
Calcula:

a) Kc y Kp.

b) La masa de cianuro de amonio que se descompondra en las condiciones
anteriores. DATOS: Ar (N) =14 u; Ar (C)=12u; Ar(H)=1u;R=0,082atm - L
~mol-1-K-1.

Sol: a) Kp = 2,25 - 10-2; Kc = 6,5 - 10-3; b) 0,57 g.

12. En el equilibrio: C (s) + 2 H, (g) S CH4 (g) AH ° = - 75 kJ. Indica,
razonadamente, como se modificard el equilibrio cuando se realicen los siguientes
cambios:

a) Una disminucién de la temperatura.

b) La adicién de C (s).

¢) Una disminucién de la presion de H2 (g), manteniendo la temperatura

constante.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2

1. Para la reaccién:

Ko, a la temperatura de 182°C, vale 9,32 102 En un recipiente de 0,4 litros se
introducen 0,2 moles de pentacloruro y se eleva la temperatura a 182° € hasta
que se establece el equilibrio anterior. Calcule:

a) La concentracién de las especies presentes en el equilibrio.

b) La presién de la mezcla gaseosa.

2. Para la reaccion:
Sn0; (s) + 2Hz(g) == 2H:0(g) + Sn(s)
El valor de K, a la temperatura de 900 K es 1,5 y a 1100 K es 10. Conteste
razonadamente, si para conseguir un mayor consumo de SnO, deberdn
emplearse:
a) Temperaturas elevadas.
b) Altas presiones.
¢) Un catalizador.

3. Enel proceso en equilibrio:
CO(g) + 2Hz(g) == CHsOH (1) AH>0
Cudl o cuales de los siguientes factores aumentardn el rendimiento en la
produccién de metanol:
a) Adicion de un catalizador
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b) Disminucion de la concentracién de hidrégeno.
c) Aumento de la temperatura.

4. Para la reaccion:
PCls (g) == PCl;3(g) + Cl2(g)

El valor de K. a 360°C es 0,58. En un recipiente de 25 litros se introducen 2

moles de Cl3, 1,5 moles PCl; y 0,15 moles de PCls.

a) Calcule las concentraciones de todas las especies en equilibrio.

b) Calcule las presiones parciales de cada una de las especies en equilibrio.
Sol: a) [PCls]=7,8x107°M; [Cl;]=0,058 M: [PCl3]=0,078 M: b) P(PCl5)=0,41
atm; P(Cl;)=3 atm; P(PCl;)=4,1 atm.

5. Dado el equilibrio:
Hz (9) + T2(9) == 2HI(9) AH>0
Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Al aumentar la concentracion de hidrégeno el equilibrio no se desplaza
porque no puede variar la constante de equilibrio.
b) Al aumentar la presion total en equilibrio se desplaza a la izquierda.
c) Al aumentar la temperatura el equilibrio no se modifica.

6. En un matraz de un litro de capacidad en el que se ha hecho el vacio, se
intfroducen 0,0724 moles de N,O4 y se calienta a 35°C. Parte del N,O4 se
disocia en NO;:

N204(g) == 2 NO:(9)
Cuando se alcanza el equilibrio la presion total es de 2,17 atm. Calcule:
a) El grado de disociacién del N,Os.
b) La presién parcial del NO; en el equilibrio y el valor de K..

7. A B0°C y presién de 1 atm, el N,O4 se disocia en un 40% en NO;, segin la

reaccién:

N204(g) == 2 NO:(9)

Calcule:

a) Las constantes de equilibrio K. y K.

b) El grado de disociacidn del N>O4 a la misma temperatura pero a una presion

de 10 atm.

Sol: a) Kc=2,9x10%; Kp=0,76: b) 0=0,14 es el grado de disociacién
(porcentaje de disociacion 14%)
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1.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

A 600 Ky a la presién de una atmésfera, el pentacloruro de fosforo se disocia
un 40% segun la reaccién: PCls (g9 == PCl3(g) + Cl>(g)

Calcule:

a) K,y Kca esatemperatura.

b) El grado de disociacion a 4 atmdsferas de presion.

Datos: R = 0,082 atm L K'mol™.

2.

So

3.

So

5.

En un matraz de un litro de capacidad se introducen 0,387 moles de nitrdgeno y
0,642 moles de hidrdgeno, se calienta a 800 Ky se establece el equilibrio:
Nz (g9) + 3Hz2(9) == 2 NHjs(9)
Encontrdandose que se han formado 0,06 moles de amoniaco. Calcule:
a) La composicion de la mezcla gaseosa en equilibrio.
b) Kcy Ky ala citada femperatura.

I: a) 0,36 moles de N.: 0,55 moles de H:b) Kc=0,06; Kp=1,39x107°

Las especies quimicas NO, O, y NO se encuentran en equilibrio gaseoso a una
determinada temperatura, segin la reaccién:
2NO (g) + O2(g9) == 2NO:(9) AH<0
Justifique en qué sentido se desplazarad el equilibrio cuando:
a) Se eleva la femperatura
b) Se retira parte del O,.
c) Se afiade un catalizador.

Se aflade un ndmero igual de moles de CO y H,0 a un recipiente cerrado de 5 L
que se encuentra a 327° C, estableciéndose el siguiente equilibrio:

CO(9) + H:O == COz(g) +Hz(9)
Una vez alcanzado éste, se encuentra que la concentracion de CO; es 4,6 My el
valor de K. es 302.
a) <Cudles son las concentraciones de CO, H, y H2O en el equilibrio?
b) Calcule la presion total del sistema en el equilibrio.

I: a) [CO.]=4,6 M; [CO]=[H.0]=0,26 M; b) Pr= 4,8x10%atm.

Se establece el siguiente equilibrio:

2C(s) + O2(g) == 2CO:(9) AH® = -221kJ
Razone si la concentracion de O, aumenta, disminuye o permanece invariable:
a) Al afiadir C (s)
b) Al aumentar el volumen del recipiente.
c) Al elevar la temperatura.

El tetréxido de dinitrdgeno se disocia a 27° € segun la reaccién:

N204(g) == 2NO:(9)
En un recipiente de un litro de capacidad se introducen 15 gramos de N;O, y
una vez alcanzado el equilibrio la presién total es 4,46 atm. Calcule:
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a) El grado de disociacién y K.
b) La presién parcial del N.O4 y del NO; asi como K..

Datos: R = 0,082 atm L K'mol?. Masas atdémicas: N = 14; O = 16.

7.

Sol:

8.

10.

11.

Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Al afiadir un catalizador a una reaccién quimica, la velocidad de reaccion se
modifica.

b) Al afiadir un catalizador a un equilibrio quimico, éste se desplaza.

c) Los catalizadores modifican la entalpia de reaccion

. A 360° C se determina la composicién de una mezcla gaseosa que se encuentra

en equilibrio en el interior de un matraz de dos litros de capacidad,

encontrandose 0,10 moles de H;, 0,12 moles de I, y 0,08 moles de HI. Calcule:

a) K. y K, para la reaccion: I, (g9) + H2(g) == 2HI(9)

c) La cantidad de hidrégeno que se ha de introducir en el matraz para duplicar
el ndmero de moles de HI, manteniéndose constante la temperatura.

a) Kc=Kp=0,53:;b) 0,54 moles de H..

A partir de la composicién de mezclas gaseosas de I, y H, a diferentes
temperaturas se han obtenido los siguientes valores de K, para la reaccion:
Hz(9) + I.(9) == 2HI(9)

T(°C) | 340 | 360 | 380 | 400 | 420 | 440 | 460 | 480
Kp 70°8]66°0|61°9|57°7|53°7|50°5|46"8|43°8

a) Calcule K. a 400°C
b) Justifique por qué esta reaccidn es exotérmica
c) ¢Variard K; si se altera la concentracion de H,? Razone la respuesta.

Dada una disolucién saturada de Mg(OH). cuya Ks=1,2.10™":
a)Exprese el valor de Ks en funcién de la solubilidad.

b)Razone como afectard a la solubilidad la adicién de NaOH.
c)Razone como afectard a la solubilidad una disminucién de pH.

Para la reaccién en equilibrio a 25°C 2ICl (s) == I, (s) + Cl.(g) Kp=0,24.
En un recipiente de 2 litros se introducen 2 moles de ICl (s). ¢Cudl serd la
concentracién de Cl, cuando se alcance el equilibrio? ¢Cudntos gramos de
ICl quedardn en el equilibrio?

Datos: Masas atémicas I=127; Cl=35,5;
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

1. Indique, razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La velocidad de una reaccion aumenta al disminuir la tfemperatura a la que se
realiza.
b) La velocidad de una reaccion aumenta al disminuir la energia de activacién.
c) La velocidad de una reaccién disminuye al disminuir las concentraciones de
los reactivos.

2. En un recipiente de 2 litros se introduce una cierta cantidad de NaHCO3, se
extrae el aire existente en el mismo, se cierra y se calienta a 400°C
produciéndose la reaccién de descomposicion siguiente:

2 NaHCO; (S) == NazCO; (S) +CO; (g) + H,0 (g)
Una vez alcanzado el equilibrio, la presién dentro del recipiente es de 0'962
atm. Calcule:
a) La constante de equilibrio K, de esa reaccién.
b) La cantidad de NaHCO; que se ha descompuesto expresada en moles y en
gramos.
Masas atémicas: H = 1; C = 12; O = 16; Na = 23.

3. Para el equilibrio,

Iz (9) + Ha(9) 2HI(q)
la constante de equilibrio K. es 54'8 a 425°C. Calcule:

a)Las concentraciones de todas las especies en el equilibrio si se calientan, a la
citada temperatura, 0,60 moles de HI y 0,10 moles de H; en un recipiente de
un litro de capacidad.
b) El porcentaje de disociacién del HI.
Sol: a) [H2]=0,14 M; [I;]=0,037 M; [HI]=0,53 M; b) 12%.

4. En la tabla adjunta se recogen los valores, a distintas temperaturas, de la
constante del equilibrio quimico:
2 SO; (g) — 2 SO; (g) +0; (g)

T (K) 298 400 600 800 1000
K, |2'8210%°| 1'7810™ | 1,9810° | 1'2910° | 2'64 10"

a) Justifique si la reaccién anterior es endotérmica o exotérmica.
b) Explique cémo afecta al equilibrio un aumento de la presion, manteniendo
constante la temperatura.
c) Calcule, a 298 K, la constante Kp del equilibrio:
2502(9)+02(9) == 250;(9)

5. A 613K, el valor de K. para la reaccion:
Fe.O3 (S) +3 H; (g) — 2Fe (S) + 3H,0 (g)
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es 0,064. Si en el equilibrio anterior, la presion parcial del hidrégeno es de una
atmosfera, calcule:

a) La concentracion de hidrdgeno.

b) La presién total.

6. Suponga el siguiente sistema en equilibrio:
UOz(s) + 4 HF(g) === UF4(g) + 2 H20(g)
Explique hacia dénde se desplaza el equilibrio cuando:
a) Se adiciona UQ,(s) al sistema.
b) Se elimina HF(g)
c) Se aumenta la capacidad del recipiente de reaccién.

7. A 523 K las concentraciones de PCls, PCl; y Cl, en equilibrio para la reaccion:
PCls (99 == PCl3(g) + Cl2 (9)
son 0,809 M, 0,190 My 0,190 M, respectivamente. Calcule a esa temperatura:
a) Las presiones parciales de las tres especies en el equilibrio.
b) La constante K, de la reaccién.
Sol: a) P(PCl5)=34,7 atm; P(PCl;)=8,15 atm; P(Cl;)=8,15 atm; b) Kp=1,91.

8. Se ha estudiado, a 298 K, la cinética de la reaccidn

A(9) == 2B(9)
Para ello, se han medido |las
concentraciones de las sustancias Ay B a

:0.120 lo largo del tiempo. Los datos obtenidos
3 0,100 L TN B R se han representado grdficamente en la
% (0BG = - S S e - figura adjunta.

B 0060 - ---mt el a) Calcule la constante de equilibrio
5 0040 | - - 'r__ a.,_.«--— _‘__J . de la reaccién anterior.
g0020--"-/--}---L-J---l‘——im«‘—»ff b) Explique, razonadamente, cémo
s S afectaria al equilibrio un aumento de la

L e e e S it i oy presién.
0 2 4 6 8 10 12 14

c) Describa, razonadamente, cémo se
modificaria la grdfica anterior si la
—MN = =[] reaccién se llevara a cabo en presencia

de un catalizador.

9. En un recipiente se introduce una cierta cantidad de Sb(Cls y se calienta a
182°C, alcanzando la presion de una atmésfera y estableciéndose el equilibrio:
SbCls (g) == SbCl3(g) + Cl> (9)
Sabiendo que en las condiciones anteriores el SbCl, se disocia en un 29'2%.
Calcule:
a) Las constantes de equilibrio K. y K.
b) La presion total necesaria para que, a esa temperatura, el SbCl, se
disocie un 60%
Sol: a) Kp=0,093; b) P+=0,16 atm.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

1. Dado el equilibrio:
Hz0(g) + C(s) == CO(9) + Ha(g)  AH-O

Sefiale, razonadamente, cudl de las siguientes medidas produce un aumento de
la concentracion de mondxido de carbono:

a) Elevar la temperatura.

b) Retirar vapor de agua de la mezcla en el equilibrio.

c¢) Introducir H; en la mezcla en equilibrio.

2. Se introduce una mezcla de 0,5 moles de H; Y 0,5 moles de I en un recipiente
de 1 litro y se calienta a la temperatura de 430 °C. Calcule:
a) Las concentraciones de H;, I, y HI en el equilibrio, sabiendo que, a esa
temperatura, la constante de equilibrio Kc es 54,3 para la reaccion:
Ha(g) + I2 (9) == 2HI(9)
b) El valor de la constante K, a la misma temperatura.
Sol: a) [H2]=[I:]=0,11 M; [HI]=0,78 M. b) Kp=54,3.

3. Para una reaccién hipotética: A + B . == C, en unas condiciones determinadas,
la energia de activacién de la reaccién directa es 31 kJ, mientras que la energia
de activacién de la reaccion inversa es 42 kJ.

a) Represente, en un diagrama energético, las energias de activacién de la
reaccion directa e inversa.

b) La reaccién directa, es exotérmica o endotérmica? Razone la respuesta.

c) Indique como influird en la velocidad de reaccidn la utilizacion de un
catalizador.

4. Para la reaccién:
2NO(g) == Na(g) + 02(9) AH® = -182 kJ

Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La constante de equilibrio aumenta al adicionar NO.
b) Una disminucién de temperatura favorece la obtencién de Nz y O..

5. En un recipiente de 1L, a 2000 K, se introducen 6,1 x10° moles de CO, y una

cierta cantidad de H;, produciéndose la reaccion:

Hz(g) +CO2(g) == H.0(g) + CO(9)

Si cuando se alcanza el equilibrio, la presién total es de 6 atm, calcule:

a) Los moles iniciales de H..

b) Los moles en el equilibrio de todas las especies quimicas presentes.
Datos: K. = 4,4. Sol: a) 0,03 moles de Hz; b) 0,024 moles de H,; 4x10*moles
de CO,; 5,7x1073 moles de CO.
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6. Al calentar bicarbonato de sodio, NaHCOs;, en un recipiente cerrado se
establece el siguiente equilibrio:
2NGHCO3(S) — N02CO3(S) + HZO(Q) + COz(g)

Indique razonadamente, como se afectaria la posicion del equilibrio si
permaneciendo constante la femperatura:

a) Se retira CO; del sistema.

b) Se adiciona H,O al sistema.

c) Seretira parte de NaHCOj; del sistema.

7. Enla reaccion:
Bra(g) = 2Br(g)

la constante de equilibrio K¢, a 1200 °C, vale 1,04-10-3

a) Si la concentracién inicial de bromo molecular es 1 M, calcule la
concentracién de bromo atémico en el equilibrio.

b) ¢Cudl es el grado de disociacion del Br,?

8. La siguiente tabla presenta la variacion de la constante de equilibrio con la
temperatura para la sintesis del amoniaco segun la reaccién:
Nz(g) + 3Hx(g) == 2NHs(g)

Temperatura(°C) 25 200 300 400 500

Ke 6-10° 065 | 0011 | 6,2:10* | 7,410°

Indique, razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La reaccién directa es endotérmica.

b) Un aumento de la presion sobre el sistema en equilibrio favorece la
obtencién de amoniaco.

9. En un recipiente de 10 litros se introducen 2 moles de compuesto Ay 1 mol del
compuesto B. Se calienta a 300 °C y se establece el siguiente equilibrio:

A(g) + 3B(g) =—— 2C(9)

Sabiendo que cuando se alcanza el equilibrio el nimero de moles de B es igual al
de C. Calcule:

a) Las concentraciones de cada componente en el equilibrio.

b) El valor de las constantes de equilibrio K¢ y Kra esa femperatura.
Datos : R= 0,082 atm-L-K-"mol-..

10. En un recipiente de 2 litros que se encuentra a 25 °C,se introducen 0'5 gramos
de N0, en estado gaseoso y se produce la reaccién :

107



Equilibrio Quimico Quimica 2° Bachillerato

N204(9) == 2NO2(9)
Calcule:
a) La presion parcial ejercida por el N,O4en el equilibrio.
b) El grado de disociacion del mismo.
Datos: Kp= 0,114. Masas atémicas: N = 14; O = 16.
Sol: a) P(N.0,)=1,1x107%atm; b) a=0,84.

11. Para el siguiente equilibrio:
PCls(g) == PCls(g) + Clo(g)  AH>0

Indique, razonadamente, el sentido en que se desplaza el equilibrio cuando:
a) Se agrega cloro gaseoso a la mezcla en equilibrio.

b) Se aumenta la temperatura.

c) Se aumenta la presién del sistema.

12. A 200 °C y 2 atmdsferas el PCls se encuentra disociado en un 50%, segtn el
siguiente equilibrio:

Calcule:

a) La presion parcial de cada gas en el equilibrio.

b) Las constantes K¢y Kra esa temperatura.
Datos: R= 0,082 atm-L-K-"mol-".

13. La figura muestra dos caminos posibles para una cierta reaccién. Uno de ellos
corresponde a la reaccién en presencia de un

20
100 / \\ catalizador:

o / \ a) ¢Cudl es el valor de la energia de activacion de la
40 Rescives reaccién catalizada?
N e bY¢éCudl es el valor de la entalpia de la reaccién?
0 c) ¢Qué efecto producird un aumento de la

temperatura en la velocidad de la reaccién?
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

1. En un matraz vacio se introducen igual nimero de moles de H;, y N; que
reaccionan segun la ecuacion:
Na(g) + 3 Ha(g) == 2 NHs(9)
Justifique si, una vez alcanzado el equilibrio, las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas:
a) Hay doble nimero de moles de amoniaco de los que habia inicialmente de No.
b) La presion parcial de nitrdgeno serd mayor que la presion parcial de
hidrégeno.
c) La presion total serd igual a la presién de amoniaco elevada al cuadrado.

2. Al calentar PCls(g) a 250 °C, en un reactor de 1 litro de capacidad, se
descompone segun:
PCls (9) == PCls(g) + Cl2(9)
Si una vez alcanzado el equilibrio, el grado de disociacién es 0,8 y la presion
total es 1 atm, calcule:
a) El nimero de moles de PCls iniciales.
b) La constante K, a esa temperatura.
Sol: a) 0,013 moles de PCls; b) Kp=1,84.

3. Enun recipiente de 10 L se hacen reaccionar, a 450°C, 0'75 moles de H, y 075
moles de I, segln la ecuacion:
Hz(g) + I2(9) == 2 HI(g)
Sabiendo que a esa temperatura K. = 50, calcule en el equilibrio:
a) El nimero de moles de H, I,y de HI.
b) La presion total en el recipiente y el valor de K,.
Sol: a) moles H.= moles I,=0,17; moles HI=1,16; b) P+=8,9 atm; Kp=50.

4. Sea el sistema en equilibrio
CaC0O3(s) == CaO(s) + CO(q)
Indique, razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La presion total del reactor serd igual a la presion parcial del CO..
b) K, es igual a la presién parcial del CO.
c) Ky y Kcson iguales.

5. En un recipiente de 1 L y a una temperatura de 800°C, se alcanza el siguiente
equilibrio:
CHa(g) + H20(g) == CO(g) + 3Ha(9)
Calcule:
a) Los datos que faltan en la tabla.

[CH4] | [H0] | [CO] [H2]
Moles iniciales 2,00 05 0,73
Variacidén en el n° de moles al alcanzar el
e -04
equilibrio
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|N° de moles en el equilibrio | | | 04 | |

b) La constante de equilibrio K,.
Sol: a) moles en el equilibrio: 1,60 moles de CH4: 0,10 moles de H,O; 1,93
moles de H.; b) Kp=1,4x10°.

6. En la figura se muestra el diagrama de energia para una hipotética reaccién
quimica. Razone si son verdaderas o _
falsas las siguientes afirmaciones: N
a) Lareaccidn directa es exotérmica. b J _
b) La energia de activacion de la -
reaccién directa es mayor que la .
energia de activacién de la reaccién
inversa.

c) La energia de la reaccién quimica es
igual a la diferencia entre las
energias de activacion de la reaccién inversa y directa.

FRODLCTO S

COORDIMADS DL RERCAOH

7. Una muestra de 6’53 g de NH4HS 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
segun la ecuacién:

NH;HS(s) == NHjs(g) + H25(g)
Una vez establecido el equilibrio la presion total en el interior del recipiente es
0'753 atm. Calcule:
a) Las constantes de equilibrio K. y K.
b) El'porcentaje de hidrégenosulfuro de amonio que se ha descompuesto.
Masas atémicas: H=1,N=14; S = 32.
Sol: a) Ke=2,3x107*; Kp=0,142; b) 47,7%.

8. A 25°C el valor de la constante K, es 0'114 para la reaccién en equilibrio:
N204(g) == 2 NO2(9g)
En un recipiente de un litro de capacidad se introducen 0'05 moles de N,O, a 25°C.
Calcule, una vez alcanzado el equilibrio:
a) El grado de disociacion del N,O..
b) Las presiones parciales de N2O4 y de NO..
Dato: R = 0'082 atm-L-K™mol™.

9. Para la reaccién:
€O4(g) + C(s) == 2 CO(q)

Ko = 10, a la temperatura de 815 °C. Calcule, en el equilibrio:

a) Las presiones parciales de CO2 y CO a esa temperatura, cuando la presién

total en el reactor es de 2 atm.

b) El nimero de moles de CO; y de CO, si el volumen del reactor es de 3 litros.
Sol: a) P(CO,)=0,3 atm; P(CO)=1,7 atm; b) 0,010 moles de CO,: 0,057 moles
de CO.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

1. Para la reaccién en equilibrio:
SO,CI(g) == SO:(g) + CI.(g)

la constante Kp=2'4 ,a 375 K.
A esta temperatura, se introducen 0'050 moles de SO.CI, en un recipiente
cerrado de 1 litro de capacidad. En el equilibrio, calcule:

a) Las presiones parciales de cada uno de los gases presentes.

b) El grado de disociacion del SO,CI; a esa temperatura.
Dato: R = 0,082 atm. L. K mol™.

2. Dados los equilibrios:
3 F, (g) + Cla(g) === 2 CIFs(g)
Hz (g) + Clo(g) = 2 HCI(g)
2 NOCI(g) == 2 NO(g) + Clx(q)

a) Indique cudl de ellos no se afectard por un cambio de volumen, a
temperatura constante.

b) ¢{Como afectard a cada equilibrio un incremento en el nimero de moles de
cloro?

c) ¢Cémo influird en los equilibrios un aumento de presion en los mismos?
Justifique las respuestas.

3. El cloruro de amonio se descompone segtin la reaccion:
NH4Cl(s) == NHs(g) + HCl(g)

En un recipiente de 5 litros, en el que previamente se ha hecho el vacio, se
introducen 2,5 g de cloruro de amonio y se calientan a 300°C hasta que se alcanza
el equilibrio. El valor de K, a dicha temperaturaes 1,2 - 1073, Calcule:

a) La presion total de la mezcla en equilibrio.

b) La masa de cloruro de amonio sélido que queda en el recipiente.
Masas atémicas: H=1; N=14;Cl =355
Sol: a) P+=0,07 atm; b) 2,3 g de cloruro de amonio.

4. a) Describa el efecto de un catalizador sobre el equilibrio quimico.
b) Defina cociente de reaccién Qc.
c) Diferencie entre equilibrio homogéneo y heterogéneo.

5. Para la reaccion en equilibrio:
SI’\Oz(S) +2 Hz(g) — Sn(s) +2 HzO(g)

a 750°C, la presion total del sistema es 32,0 mm de Hg y la presion parcial del agua
23,7 mm de Hg. Calcule:

a) El valor de la constante Kp para dicha reaccién, a 750°C.

b) El nimero de moles de vapor de agua y de hidrdgeno presentes en el

equilibrio, sabiendo que el volumen del reactor es de dos litros.

Sol: a) Kp=8,2: b) 2,6x10™* moles de H; 7,4x10™* moles de H.O.
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6. En un recipiente de 5 litros se introducen 1,84 moles de nitrégeno y 1,02 moles
de oxigeno. Se calienta el recipiente hasta 2000°C estableciéndose el
equilibrio:

Nz(g) + O2(g) == 2 NO(g)
En estas condiciones reacciona el 3% del nitrégeno existente. Calcule:
a) El valor de Kc a dicha temperatura.
b) La presién total en el recipiente, una vez alcanzado el equilibrio.

Sol: a) Kc=0,07; b) P+=74,6 atm.

7. En un recipiente de 5 litros se introducen 0,28 moles de N.O, a 50°C. A esa
temperatura el N,O, se disocia segun:
N204(9) == 2NO2(9)
Al llegar al equilibrio, la presion total es de 2 atm. Calcule:
a) El grado de disociacién del N;O4 a esa temperatura.
b) El valor de Kp a 50°C.
Sol: a) a=0,35; b) Kp=1,11.

8. Dado el equilibrio:
2 50,(9) + O(g) == 2 S0s(g) AH<O
a) Explique como aumentaria el ndmero de moles de SOs;, sin adicionar ni
eliminar ninguna de las sustancias presentes en el equilibrio.
b) Escriba la expresion de Kp.
c) Razone cémo afectaria al equilibrio la presencia de un catalizador.

9. A 1200°C el valor de la constante Kc es 1,04-107 para el equilibrio:
Bra(g) == 2 Br(g)
Si la concentracidn inicial de bromo molecular es 1 M, calcule:
a) El tanto por ciento de Br; que se encuentra disociado.
b) La concentracién de bromo atémico en el equilibrio.
Sol: a) 1,6 %: b) [Br]=0,032 M.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

1. Considérese el siguiente sistema en equilibrio:
S0s3(g) ===50,(g) + 3 O2(g) AH>0
Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Al aumentar la concentracién de oxigeno, el equilibrio no se desplaza
porque no puede variar la constante de equilibrio.
b) Al aumentar la presion total el equilibrio se desplaza hacia la izquierda.
c) Al aumentar la temperatura el equilibrio no se modifica.

2. Enun recipiente de 10 litros de capacidad se introducen 2 moles del
compuesto Ay 1 mol del compuesto B. Se calienta a 300°C y se establece el
siguiente equilibrio:

A(g) + 3 B(g) =—=2C(9)
Cuando se alcanza el equilibrio, el nimero de moles de B es igual al de C.

Calcule:

a) El ndmero de moles de cada componente en el equilibrio.
b) El valor de las constantes K¢ y Kp a esa temperatura.

Sol: a) [C]=[B]=0,04 M:[A]=0,18 M; b) Kc=1,4x10%; Kp=0,063.

3. El yoduro de amonio sélido se descompone en amoniaco y yoduro de hidrégeno,
gases, segun la ecuacion: NH4I(s) === NHs(g) + HI(g). A 673 K la constante
de equilibrio Kp es 0'215. En un matraz de 5 litros se introducen 15 g de NH,4I
sélido y se calienta a esa temperatura hasta que se alcanza el equilibrio.
Calcule:

a) La presion total dentro del matraz, en el equilibrio.

b) La masa de NH.I que queda sin descomponer una vez alcanzado el
equilibrio.

Datos: R = 0082 atm-L-K-1-mol-1. Masas atdmicas: H=1; N = 14; I = 127.

4. Enunrecipiente de 10 litros a 800 K, se introducen 1 mol de CO(g) y 1 mol de
H>0(g). Cuando se alcanza el equilibrio representado por la ecuacion:

CO(g) + H20(g) == COa(9g) + Hz(9)
el recipiente contiene 0'655 moles de CO, y 0'655 moles de H. Calcule:
a) Las concentraciones de los cuatro gases en el equilibrio.
b) El valor de las constantes Kc y Kp para dicha reaccidn a 800 K.
Dato: R = 0'082 atm-L-K™mol™.
5. Para el siguiente sistema en equilibrio: SnO3(s) + 2 Hz(g) == 2 H>0(g) + Sn(s)

el valor de la constante Kp a 900 K es 1'5 y a 1100 K es 10. Razone si para
conseguir una mayor produccion de estafio deberd:

a) Aumentar la temperatura.

b) Aumentar la presion.

c) Adicionar un catalizador.
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So

En un matraz de 2 litros se introducen 12 g de PCl5 y se calienta hasta 300 °C.
Al establecerse el siguiente equilibrio de disociacion: PCls(g) == Clx(g) +
PCl3(g), la presidn total de la mezcla es de 2'12 atm, a esa temperatura.
Calcule:

a) El grado de disociacion del PCls en las condiciones sefialadas.

b) El valor de Kp a 300 °C.

Datos: R = 0'082 atmL-K™-mol. Masas atémicas: P = 31; Cl = 35'5.

Para el siguiente sistema en equilibrio: Hx(g) + I,(g) == 2 HI(g) AH<O0

a) Indique razonadamente cémo afectara al equilibrio un aumento de la
temperatura.

b) Establezca la relacion existente entre Kc y Kp para este equilibrio.

c) Sipara la reaccion directa el valor de Kc es 0'016 a 800 K, ¢cudl serd el
valor de Kc para la reaccion inversa, a la misma temperatura?

En un recipiente de 4 litros, a una cierta temperatura, se introducen las
cantidades de HCI, O, y Cl; indicadas en la tabla, estableciéndose el siguiente
equilibrio:

4 HCl(g) + O2(g) == 2 H0(g) + 2 Clx(g)

HCl | O; H.O | Cl;
Moles iniciales 0'16 | 008 | O 002
Moles en equilibrio | 0'06

Calcule:
a) Los datos necesarios para completar la tabla.
b)  El valor de Kc a esa temperatura.

I: a) moles en el equilibrio: 0,06 moles de oxigeno; 0,07 moles de cloro;

0,05 moles de agua; b) Kc=63.

9.

Se ha comprobado experimentalmente que la reaccién 2 A + B — Ces de
primer orden respecto al reactivo A y de primer orden respecto al reactivo B.
a) Escriba la ecuacién de velocidad.

b) <¢Cudl es el orden total de la reaccién?

c) <¢Qué factores pueden modificar la velocidad de la reaccion?
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

—

Dado el siguiente sistema en equilibrio:
250,(g9)+0,(g) == 2S503(g9) AH=-197,6 kJ
a) Explique tres formas de favorecer la formacion de SO;(g).
b) Deduzca la relacion entre las constantes K.y K, , para esta reaccién.

2. A 1000 K se establece el siguiente equilibrio: T, (g) + Ha(g) === 2 HI(q)

Sabiendo que cuando la concentracion inicial de I, es 0'02 M, su grado de
disociacién es 2'14 % , calcule:

a) El valor de K.a esa temperatura.

b) El grado de disociacién del I, cuando su concentracién inicial es 5:10* M.

3. El etano, en presencia de un catalizador, se transforma en eteno e hidrdogeno,
estableciéndose el siguiente equilibrio:
CHe (99 == CzHa(g) +Hz2(9)
A 900 K, la constante de equilibrio K, es 5'1:107%. A la presién total de 1 atm,
calcule:
a) El grado de disociacidn del etano.
b) La presién parcial del hidrdogeno.

4. EINO.y el SO;reaccionan segun la ecuacion: NO(g) + SO.(g) . NO(g) +
S03(9)

Una vez alcanzado el equilibrio, la composicién de la mezcla contenida en un
recipiente de 1 litro de capacidad es: 0'6 moles de SO;, 0'4 moles de NO, 0'1
moles de NO,y 0'8 moles de SO, . Calcule:

a) El valor de Kp , en esas condiciones de equilibrio.

b) La cantidad en moles de NO que habria que afiadir al recipiente, en las
mismas condiciones, para que la cantidad de NO; fuera 0'3 moles.

5. Considérese el siguiente sistema en equilibrio:
2NO(g) —. Ny(g) + Ox(g) ; AH=-182 kJ
Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) La constante de equilibrio, K., aumenta al afiadir NO.
b) K. aumenta con la temperatura.

¢) Una disminucion de temperatura favorece la formacion de Nx(g) y O2(g).

6. A 298 K se establece el equilibrio siguiente:
SHNH,4(s) == NHjs(g) + SHz(9)

Sabiendo que la capacidad del recipiente es 100 litros y que a esa femperatura
K, = 0108, calcule:
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a) La presion total ejercida por la mezcla gaseosa, una vez alcanzado el
equilibrio.
b) La cantidad de sdlido que quedard sin reaccionar si la cantidad inicial de
hidrogenosulfuro de amonio es 102 g.
Datos: R = 0'082 atm-L-K':mol™. Masas atémicas: H=1; S = 32; N = 14,
7. Enla siguiente tabla se presentan los valores de la constante de equilibrio y la
temperatura, para la sintesis del amoniaco: N(g)+3 H(g) 02 NH;(g)

T(°C) 25 200 300 400 500
Kc 6'0-10° 0'65 11107 6'2:10* 7'410°

Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) La reaccién directa es endotérmica.
b) Un aumento de la presion favorece la obtencién de amoniaco.
8. Cuando se calienta el pentacloruro de fésforo se disocia segun:
PCls(g) == Cl2(g) +PCls(9)
A 250°C, la constante Kp es igual a 1'79. Un recipiente de 1'00 dm?, que
contiene inicialmente 0'01 mol de PCls se calienta hasta 250°C. Una vez
alcanzado el equilibrio, calcule:
a) El grado de disociacion del PCls en las condiciones sefialadas.
b) Las concentraciones de todas las especies quimicas presentes en el
equilibrio. Datos: R = 0'082 atm-L-K™-mol™.

9. Laecuacién de velocidad: v = k:[A]?-[B] corresponde a la reaccién quimica:
A+ B —->C.
a) Indique si la constante k es independiente de la temperatura.
b) Razone si la reaccidn es de primer orden con respecto de A y de primer
orden con respecto de B, pero de segundo orden para el conjunto de la

reaccion.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 10

1.- Lareaccion: A +2B — 2C+D es de primer orden con respecto a cada uno
de los reactivos.

a) Escriba la ecuacion de velocidad.

b) Indique el orden total de reaccion.

¢) Indique las unidades de la constante de velocidad.

2.- Para el sistema:  SnO; (s) + 2H2(g) == 2 H.0(g) + Sn(s) el valor de la
constante Kp es 1'5 a 900 Ky 10 a 1100 K. Razone si para conseguir una mayor
produccién de estafio debera:

a) Aumentar la temperatura.

b) Aumentar la presion.

c¢) Afadir un catalizador.

3.- Considere el siguiente sistema en equilibrio:
2 SO; (9) = 2 50; (9) +0; (9) AH >0
Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Al aumentar la concentracién de oxigeno el equilibrio no se desplaza, porque no
puede variar la constante de equilibrio.
b) Un aumento de la presion total provoca el desplazamiento del equilibrio hacia la
izquierda.
¢) Al aumentar la temperatura el equilibrio no se modifica.

4.- Considérese el siguiente sistema en equilibrio: MXs (g) == MX; (g) + Xz (g)
A 200 °C la constante de equilibrio Kc vale 0'022. En un momento dado las
concentraciones

de las sustancias presentes son: [MX5] = 004 M, [MX3] = 040 My [X.]= 020 M.
a) Razone si, en esas condiciones, el sistema estd en equilibrio. En el caso en que no
estuviera en equilibrio ¢cémo evolucionaria para alcanzarlo?

b) Discuta como afectaria un cambio de presion al sistema en equilibrio.

5.- Al calentar pentacloruro de fésforo a 250 °C, en un reactor de 1 litro de
capacidad, se descompone segun: PCls(g) == Cl,(g) +PCls (g)

Si una vez alcanzado el equilibrio, el grado de disociacion es 0'8 y la presidn total
de una atmésfera, calcule:

a) El nimero de moles de PCls iniciales.

b) La constante Kp a esa temperatura.

Dato: R = 0'082 atm-L-K mol™.

6.- A 670 K, un recipiente de un litro contiene una mezcla gaseosa en equilibrio de
0'003 moles de hidrégeno, 0'003 moles de yodo y 0'024 moles de yoduro de
hidrdgeno, segun: I, (g9) + Hag) == 2 HI(g)

a) El valor de Kc y Kp.
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b) La presion total en el recipiente y las presiones parciales de los gases de la
mezcla.
Dato: R = 0'082 atm-L-mol-1.

7.- Enun recipiente de 10 litros de capacidad se introducen 2 moles del compuesto
Ay 1 mol del compuesto B. Se calienta a 300 °Cy se establece el siguiente
equilibrio:

3A(g9) + B(9) — 2C(9)
Cuando se alcanza el equilibrio, el nimero de moles de B es igual al de C. Calcule:
a) El nimero de moles de cada componente de la mezcla.
b) El valor de las constantes Kc y Kp a esa temperatura.

8.- Se establece el siguiente equilibrio: C(s) + CO, (g) » 2CO (g)

A 600 °Cy 2 atmdésferas, la fase gaseosa contiene 5 moles de didxido de carbono
por cada 100 moles de monéxido de carbono, calcule:

a) Las fracciones molares y las presiones parciales de los gases en el equilibrio.
b) Los valores de Kc y Kp a esa temperatura.

9.- Un recipiente de un litro de capacidad, a 35 °C, contiene una mezcla gaseosa en
equilibrio de 1'251 g de NO; y 5'382 g de N;O4 , segin: N;O4(g) == 2 NO: (g)
Calcule:

a) Los valores de las constantes Kc y Kp a esa temperatura.

b) Las presiones parciales de cada gas y la presion total en el equilibrio.

Masas atomicas: N = 14; O = 16.
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EQUILIBRIOS DE TRANSFERENCIA DE PROTONES

1.

SN

Caracteristicas de acidos y bases. Evolucién historica de teorias sobre &cidos y
bases.

1.1. Caracteristicas de acidos y bases.

1.2. Primeras teorias sobre &cidos y bases.

1.3. Teoria de Arrhenius.

1.4. Teoria de Bronsted y Lowry.

Estudio de &cidos y bases segun Bronsted y Lowry.
2.1. Acidos y bases conjugados.

2.2. Sustancias anfoteras.

2.3. Fuerza relativa de &cidos y bases. Constante de disociacion.
2.4. Acidos polipréticos.

Equilibrio ionico del agua. Concepto de pH.

3.1. Equilibrio ionico del agua.

3.2. Concepto de pH.

Indicadores.

Hidrdlisis de sales.

5.1. Sales de acido fuerte-base fuerte.

5.2. Sales de acido fuerte-base debil.

5.3. Sales de acido.debil-base fuerte.

5.4. Sales de acido debil-base débil.

Valoraciones acido-base.

6.1. Curvas de valoracion.

Disoluciones reguladoras.

7.1. Definicion.

7.2: Funcionamiento.

1. CARACTERISTICAS DE ACIDOS Y BASES. EVOLUCION
HISTORICA DE LAS TEORIAS ACIDO-BASE

1.1 CARACTERISTICAS DE ACIDOS Y BASES

ACIDOS BASES
Tienen sabor agrio Tienen sabor amargo (caustico)
Corrosivos para la piel Untuosos al tacto, corrosivos para la piel
Vuelven rojo el papel tornasol Vuelven azul el papel tornasol
Disuelven muchas sustancias Precipitan sustancias disueltas en acidos
Atacan a muchos metales, desprendiendo Disuelven las grasas
hidrogeno

Se neutralizan al reaccionar entre si, perdiendo sus propiedades
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1.2 PRIMERAS TEORIAS SOBRE ACIDOS Y BASES.

En el intento de explicar las propiedades observadas para las sustancias acidas 6
béasicas, vista en la tabla anterior, y comprender el comportamiento quimico de los
acidos y de las bases, la comunidad cientifica ha emitido distintas teorias a lo largo de la
historia.

- Lavoisier, al observar que los acidos se producian cuando el agua reaccionaba con los
6xidos obtenidos al quemar no metales, como el carbono, el fosforo y el azufre, dedujo
que las propiedades caracteristicas de dichos &cidos, se debian a la presencia de oxigeno
en sus moléculas.

No metal + oxigenc = Uxido no metalico
Chiiida no metalico + agua = acido

- En 1811, Humphrey Davy comprobod que existian acidos como el clorhidrico, HCI, o
el cianhidrico, HCN, que no contenian oxigeno en sus moléculas, por lo que la teoria de
Lavoisier no era valida. Davy propuso ademas que era el hidrégeno, y no el oxigeno, el
elemento caracteristico que se hallaba presente en la composicion de todos los acidos.

- En 1830, Justus von Liebig mostro que todos los acidos conocidos contenian un
atomo de hidrégeno que podia ser sustituido por un metal. Esta ultima limitacion es
necesaria, porque sustancias con atomos de hidrogeno no sustituibles por metales, como
el metano, CHy, 0 el benceno, CsHg, N0 son acidas.

Estas primeras teorias no daban ninguna explicacion de las fuerzas diferentes
que presentan los acidos, ni relacionaban el caracter basico con algin elemento o
agrupacion quimica especifica.

1.3 TEORIA DE ARRHENIUS.

El primer modelo acido-base utilizable cuantitativamente data del periodo 1880-
1890, cuando el cientifico sueco Svante A. Arrhenius desarrollé su Teoria de la
disociacion electrolitica.

Segun dicha teoria, hay sustancias, llamadas electrolitos, que manifiestan sus
propiedades quimicas y su conductividad eléctrica en disolucién acuosa. Por ejemplo,
las sales al disolverse en agua son conductoras de la corriente eléctrica, debido a la
presencia de iones en la disolucion:

Na Cl(ac) = Na™{ac) + Cliac)

(Esta fue una teoria innovadora en la época, ya que propone la existencia de atomos
con carga, en un momento en que aun no se habian descubierto los electrones).

Al ampliar su estudio, Arrhenius comprobd que, ademas de las sales, habia otras

sustancias que al disolverse en agua podian descomponerse en sus iones, y ser
conductoras de la corriente eléctrica:
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HCl (ac) # H'(ac) + Chac)  HNQilac) =+ NOy{ac) + Hf(ac) CalOH)lac) = Ca™(ac)+ 2 OHlac)

Asi, un acido es aquella sustancia que, al disolverse en agua, libera iones H':
Una base es aquella sustancia que, en disolucion acuosa, libera iones OH:

AH [ac) = A [ac) + H7 [ac)
EB(CH) (ac) 2 BT (ac) + OH (ac)

e Existen electrolitos fuertes, que se disocian completamente. La mayoria de las
sales, algunos é&cidos inorganicos (HCI, H,SO4, HNO3; HCIO,), algunas bases
(NaOH, KOH, Ca(OH),)

e Por el contrario, son electrolitos débiles aquellos que tienen un grado de
disociacion muy pequefio (a<<1, K<<1)

Esto explica:
1 La conductividad eléctrica de las disoluciones acidas y basicas.

2 La neutralizacion entre disoluciones acidas y basicas, en la proporcion adecuada,
ya que los iones A"y B* forman una sal AB, y los iones H" y OH" se unen para formar
agua H,0, con lo que desaparecen las caracteristicas de acido y base.

3 Permite hacer célculos, aplicando el grado de disociacién, distinguiendo entre
acidos (bases) fuertes y débiles. Asi, una sal como NaCl, o un é&cido como el HCI, se
disocian completamente, son electrolitos fuertes, mientras que el &cido acético s6lo se
disocia en un 0,4%, es un electrolito débil.

Sin embargo, esta teoria presenta inconvenientes:

1 Limita el caracter basico a los hidroxidos, y no explica el hecho de que sustancias
como el amoniaco NHg, o el carbonato de sodio Na,CO3 se comporten como bases.

2 Solo explica el comportamiento acido o basico en disoluciones acuosas. No incluye
disolventes como amoniaco, benceno, o alcohol etilico.

3 El ion H+, constituido Unicamente por un protdn, es muy inestable, y tiende a
reaccionar rapidamente con las moléculas de agua de la disolucidn. Esto no lo explica la
teoria de Arrhenius

1.4 TEORIA DE BRONSTED-LOWRY

En 1923, el danés J. Bronsted y el britanico T. Lowry proponen
simultdneamente y de forma independiente una teoria que supera los inconvenientes de
Arrhenius: la teoria protdénica. Segun esta, las reacciones acido-base consisten en
transferencias de protones entre unas sustancias y otras.
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- Una sustancia &cida es aquella que tiene tendencia a ceder protones.
- Una sustancia basica es aquella que tiene tendencia a aceptar protones.

- Con esto, al disolverse un &acido en agua, cede un protén a la molécula de agua,
gue se comporta como base, aceptandolo:

AH+HO S A + H,O" ejemplo: HCl = H,O0 S CI (ac)+ H,O" (ag)
H.50, + H.0 5 HS0,; (acl+ H.O" [ac)

El i6n H30" se denomina i6n hidronio (también oxonio), y es mucho mas
estable que un proton aislado.

- Al disolver una base en agua, acepta un protén de la molécula de H,O, que queda
como OH".

E+HO =5 BH™ + OH ejemplos: NH, + H.O & NH,* (ac)+ OH (ac)
NaOH + H.O = [Na-(H.0)]* (ac) + OH [ac)

Vemos que, segun esta teoria, para que una sustancia se comporte como acido,
desprendiendo un protdn, debe reaccionar con otra que se comporte como base,
aceptandolo.

Esta teoria explica reacciones que transcurren sin la presencia de agua, como:

HCligl + NH;{g &5 MNHF + cr

acido-1 base-2 acido-2 base-1

Tabla comparativa teoria de Arrhenius y teoria de Bronsted-lowry

TEORIA Arrhenius Bronsted-Lowry

| (teoria 1ones en agua) (teoria protonica)
Definicion de | Da iones H' en agua. Dador de protones.
acido

Definicion de ‘ Da iones OH™ en agua Aceptor de protones.

base
Reacciones Formacion de agua Transferencia protonica.
acido-base
Ecuacion \ H*+ OH™ = H.O HA+ B = A+ BH®
Limitaciones | Aplicable unicamente Aplicable unicamente a
a disoluciones acuosas | reacciones de transferencia
protonica
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2 ESTUDIO DE ACIDOS Y BASES SEGUN BRONSTED-LOWRY

Como hemos visto en el apartado anterior, segun la teoria de Bronsted-Lowry,
las reacciones acido-base se explican a partir de la transferencia de protones entre unas
sustancias y otras.

- Acido es aquella sustancia que es capaz de desprenderse de un proton (H™).
- Base es aquella sustancia que es capaz de aceptar un proton (H™).

A partir de esta teoria, comprobamos que los conceptos de acido y base son
relativos. Para que un &cido pueda ceder un proton (0 mas) es necesario que otra
sustancia (una base) acepte el protdn. Existen sustancias que pueden comportarse como
acido o como base, dependiendo de con qué sustancia reaccione. Dado que las
reacciones mas importantes se dan en disolucién acuosa, a partir de ahora los conceptos
de acido y base los referiremos respecto al agua.

2.1 ACIDOS Y BASES CONJUGADOS.

Supongamos un acido AH, que reacciona con agua cediendo un proton H':

AH+HO S A + H,O"

El ion A’ resultante tiene tendencia a volver a aceptar un proton, por lo que sera
una base. Se denomina base conjugada del acido AH.

(puede dar laz reacciones A + H. O™ 5 AH + H,O A +H.O 5 AH + OH )

Del mismo modo, dada una base B que tiende a aceptar protones:

E+H.0O &5 BH™ + OH

El i6n BH" tiene tendencia a volver a desprenderse del protén, por lo que seré
un &cido. Se denomina acido conjugado de la base B.

[puede dar las reacciones BH* + OH = B+ H,O ; BH+H,O 5 B+ H,O" |

Es decir, a todo acido le corresponde una base conjugada, y a toda base le
corresponde un acido conjugado.

El par acido/base conjugados, se escribe por este orden:

HCl/ CI NH,™/ NH;
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2.2 SUSTANCIAS ANFOTERAS

Se denominan anfoteras aquellas sustancias que pueden comportarse como
&cido o base, dependiendo de las sustancias con la que reaccionen.

El ejemplo més caracteristico de sustancia anfotera es el agua. Puede
comportarse como base, aceptando un proton de un acido.

AH+H.O 5 & + H,O™

De esta forma, el ion hidronio (H30") sera el acido conjugado del agua.

También puede comportarse como &cido, cediendo un protén

B+HO 5 BH + OH

De esta forma, el ion hidroxido (OH") sera la base conjugada del agua.

Otras sustancias anfoteras son algunos iones procedentes de la disociacion de
acidos poliproticos (HS", HSO, HCO3)) etc.

2.3 FUERZA RELATIVA DE ACIDOS Y BASES.
CONSTANTE DE DISOCIACION.

La tendencia a ceder o aceptar protones de una determinada sustancia es relativa.
La intensidad con la que &cidos y bases desprenden o aceptan protones depende, en
principio, de la propia sustancia, y en segundo lugar, de con qué sustancia reaccione. En
adelante, siempre no referiremos a fuerza relativa al agua (es la que aparece reflejada en
las tablas).

La fuerza de un &cido o una base se mide a partir de su constante de disociacion
K, que es la constante de equilibrio de su reaccion con el agua. Hablaremos de
constante de acidez K, o de basicidad K.

Un acido o una base seran fuertes cuando tienen gran tendencia a ceder o
aceptar protones.

El equilibrio de su reaccién con el agua estard muy desplazado hacia la derecha.
Su constante de disociacién serd muy grande, del orden de 10%, y la consideraremos
infinita, es decir, su reaccién con el agua se considera irreversible, el acido (o la base) se
disocia en su totalidad.

Algunos acidos fuertes: HCI, H,SO4, HNO3 , HCIO,
Algunas bases fuertes: Hidroxidos de los grupos 1y 2

Un &cido o una base sera débil, cuando tiene poca tendencia a ceder o
aceptar protones.
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Su constante no puede ser considerada infinita (de hecho, suele ser mucho
menor que uno). El equilibrio de su reaccion con el agua estard normalmente desplazado

hacia la izquierda.

Constante de acidez:

AH + H:O

S A+ HOF

Constante de basicidad: E + H.O & BEH™ + OH

¢ o]
* [aH]

|8z ] Jom-
B

Kl_l).:

En ambos casos, la concentracion del agua apenas varia (consideraremos
disoluciones diluidas), por lo que [H,0] aparece incluido en la constante de disociacidn.
Si un acido o base es fuerte, su especie conjugada sera muy débil.

Constantes de acidez (Ka) de algunos acidos
A, perclorico HCID, / CI0s Muy grands
Ac. nitrico HMO: { NO Muy grands
Ac. bromhidrico HErl f Br Muy grands
Ac. clorhidrico HCl/ I Muy grands
Ac. sulfdrico Hz50. F H50, Muy grands
HSOy (507 1,0 107
C;}ti:ﬁn hidronio H.O" / H.O 1
Ac. fosfarico H:F QO / HaPOs 75107
Ac. fluorhidrico HF | F 5,8 107
Ac. formico HCOOH / HCOO" 1.8-107
Ac. acetico CH:COOH / CHaCOO" 1.8 107
Ag. Carbonico H2CO: [ HCOs 44107
HCO: { COs° 4.7 10"
Ac. sulfhidrico Ha5 /HS 9,510
HS /57 1-107"
Ac. cianhidrico HCM / CN 62107
Cation amaonic MH.™ § NHF 5710
agua H.O /OH 1,0 1077
Constantes de basicidad (Kb) de algunas bases
Hidrowx. sodio MNaOHJ/ Na~ Muy grands
Hidrdx. potasio MaOH { Na” Muy grands
Hidrdx. Cesio MaOH { Na” Muy grands
Hidrdx. calcio MNaOHJ/ Na~ Muy grands
Hidrou. bario NaOH / Na™ Muy grands
Anign hidroxido OH {H.D 1
Amoniaco MH= { MH.™ 1,8 107
agua H.O /H,O" 1,0 107

2.4 ACIDOS POLIPROTICOS.

Algunos &cidos poseen varios atomos de hidrégeno en la molécula, y pueden
ceder mas de un proton. Sin embargo, no presentan la misma tendencia para
desprenderse del primero que de los siguientes. Esto se refleja en las constantes de

disociacion.
H:50, + H:O 5 HSO, + H.O~ Ky == acido fuerte
HaO, + H,O & 530,% + H,O K.=10-10% acide moderadaments déhil

Lo mismo ocurre para los diversos acidos poliproticos. La tendencia a ceder el
segundo protdn es mucho menor que para el primero, y asi sucesivamente.
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3 EQUILIBRIO IONICO DEL AGUA. CONCEPTO DE PH

3.1 EQUILIBRIO IONICO DEL AGUA

En teoria, el agua pura no conduce la corriente eléctrica. Sin embargo, se
comprueba experimentalmente que si presenta una cierta conductividad, aunque muy
pequefia.

Este hecho se explica por el caracter anfotero del agua. Puede comportarse como
acido o como base. Constantemente se estan produciendo choques entre moléculas de
agua, y un porcentaje muy pequefio de estos choques, produce la disociacion de las
moléculas.

2H.0 5 OH + H.O"

Los iones presentes en el agua destilada explican su (pequefia) conductividad.
La constante de equilibrio de la disociacion del agua Kw, a 25 °C, es:

K.a25°C, es K, = [H_:o‘]- [OH ] — 107 (may’

Esta relacion se conoce como producto iénico del agua, y se cumple en toda
disolucion acuosa.
En una disolucion neutra:

[H_:O' ] = [GH'] =107 mol

Al -introducir un &cido en la disoluciéon, aumentamos [H3O'], con lo que
disminuye la de iones hidroxido OH’, manteniéndose el producto idnico del agua en su
valor 10™,

Ew

o |- 7 571

Algo similar sucede al introducir una base. Al aumentar la concentracion de
iones hidréxido, disminuye la de hidronio, para mantener el valor de la constante.

Dado un par acido/base conjugados, de constantes Ka y Kb, se cumple que

K::r 'Kb = Kh

3.2 CONCEPTO DE pH

La medida de la acidez o basicidad de una disolucion, nos la da la concentracion
de iones hidronio [H30"] presentes en la misma. Dado que las disoluciones mas usuales
son muy diluidas, tendremos que trabajar con nimeros muy pequefios, y potencias de 10
de exponente negativo.

Para evitar esto, se define el concepto de pH, mediante la operacion:
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pH =—lag :HJ,{T':

Andlogamente, definimos  pOH = —log|OH ™ |
{El concepto de pH fue introducido por S.F. Sérensen en 1909)

La misma operacion matematica podemos aplicarla a la constante de acidez o

basicidad, definiendo:

PK, = _fﬂEKa

pK, =—logK;

pK, =—-log K,

A partir del producto idnico del agua, es facil probar, aplicando logaritmos, que,

a una temperatura de 25 °C

pH+ pOH =14

La tabla siguiente es valida para T=25°C. En general, a cualquier temperatura, se

cumple que:

PH + pOH = pK |

Valores de Kw a diferentes T.

0°C 0.11-10

10 °C 028107

20 °C 0.6710°

30 °C 1,010

40 °C 1.47-10

50 °C 53010
(25°C) | [H:07] | pH | [OH] | pOH
Acida | >10" |<7 | =<10"| =7
Neutra | 100 | 7 | 10 7 |
Basica| <107 [=T7[=10"] =7
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4 INDICADORES.

El control del pH de las disoluciones, es muy importante en industrias, tales
como manufacturas de alimentos, purificacion de aguas, etc, ya que el pH determina
muchas caracteristicas notables de la estructura y la actividad de las macromoléculas
bioldgicas y, por tanto de las células y de los organismos. Esto hace que la medida y
regulacion del pH sea una operacion muy importante y utilizada.

PH de algunas disolucionas
Sustancia pH acido 6 base Formula
jugo gasirico 1 acido clorhidrico HCI
jugo de liman 2.3 acido citrico HiCeH: 07
yinagre 240 acido acético CH.-COOH
Jasenss 4.1 acido carbdnico CO; + HO
ortiga 45 acido formico HCOOH
lluvia écida 5.6 sulfrico, nitrico H.50,. HNO,
orina acido drico C:H:OaMs
agua de luvia dioxido de carbong CO:
agua destilada agua H.O
sangre tampén carbonato HCO: fC0y~
ghan gcidos grasos. sosa R-COOMa
pasta de disntes carbonato calcico CaCo:
eche de magnesio 10.5 | hidréxido de magnesio hgiOHI=
cal apagada hidraxido de calcio Ca{CH);
amoniaco doméstico | 11.9 amoniaco WH.
limpiahomaos hidrdxido de sodio MalH
La medida del pH de una disolucion se realiza:
a) Mediante unos aparatos Ilamados pH-metros, basados en métodos

electroquimicos, que miden el pH directamente con gran rapidez y exactitud.

b) Mediante indicadores, que solo determinan el pH de forma aproximada.

Muchos de estos indicadores son colorantes organicos complejos, que tienen la
caracteristica de presentar distinto color segun la zona del pH de la disolucion en la que
se encuentren. Un indicador usual es la fenolftaleina, incoloro para un pH menor que
8,2 y que cambia progresivamente a color rojo en el intervalo de pH entre 8,2 y 10,0. En
la tabla siguiente se pueden ver algunos de los mas usados habitualmente.
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Algunos indicadores | Color acido/basico | Zona viraje
Yicleta de metilo Amarillo ! rojo 0-2
Amarillo de metilo Fojo ! Amarillo 2-3
Dinitrofeno Incolors ! Amarillo 24-4
Anaranjacdo de metilo Faojo ! Amarillo 3.1 -4.4
Rojo congo Azul § Rojo 3-5
Rojo de metilo Rojo / Amarillo 4452
Azul de bromotimol Amarilla § Azul E—7 8
Tomaso Rojo / Azul 45-83
Rojo de fenal Amarillo ! Rojo g,4-482
Fenolftaleina Incoloro f Violeta &,3-10
Amarillo de alizarina Amarillo ! Rojo 10,1 =111
Trinitrobencenao Incoloro { Naranja 12 - 14

Tabla de indicadores.
El indicador se comporta, generalmente, como un &cido débil o como una base
débil. La variacion de color se debe a la existencia de un equilibrio acido-base entre
las dos formas del indicador, que presentan distintos colores.

Si el indicador es un &cido débil, HIn, que se disocia segun el equilibrio:

HIn (aq) + H.O() & Inf(ag) + H,O (ag)
colorl colors

La forma &cida del indicador presenta el color 1, mientras que la base conjugada
presenta el color 2.

El uso de un indicador adecuado permite distinguir una disolucion acida de una
basica, asi:

- Cuando afadimos un indicador a una disolucion &cida, la concentracion de iones
HsO" presente en la disolucion es elevada, por lo que, por el principio de Le Chételier,
la reaccion evolucionara hacia la izquierda, predominando en la disolucién la especie
Hin. Observaremos entonces el color 1.

- Cuando a una disolucion basica le afiadimos un indicador, debido a la baja
concentracion de iones H3O", la reaccion evolucionara hacia la derecha, predominando
en la disolucidn la especie In". Observaremos entonces el color 2.

El papel indicador o papel de pH es una mezcla de varios indicadores, que
cambia de color a medida que cambia el pH. Luego el pH de una disolucién se puede
conocer, aproximadamente, a partir del color que toma el papel indicador cuando se
sumerge en la disolucion problema.
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5 HIDROLISIS DE SALES

Por hidrolisis (“rotura del agua”) se entiende la reacciéon que ocurre entre
las moléculas de agua y los iones procedentes de la disolucion de ciertas sales.

Al disolver una sal en agua, se disocia en cationes y aniones, que se reparten
entre las moléculas de agua. Segun las caracteristicas de estos iones, pueden tener
comportamientos distintos, asi pues debemos estudiar de qué acidos o bases provienen
los iones que la componen, Y si éstos son fuertes o débiles, veremos los cuatro tipos de
posibilidades que se nos pueden presentar.

5.1 SALES CON IONES PROVENIENTES DE ACIDO
FUERTE-BASE FUERTE (EJEMPLO: NaCl, KCI)

Al disolverse, el NaCl se disocia en Na* (4cido conjugado de NaOH, base
fuerte), y CI" (base conjugada de HCI, &cido fuerte). Ninguno de estos iones reacciona
con el agua, no se produce hidrélisis. No se liberan en la disolucion iones hidronio ni
hidréxido, por lo que el pH de la disolucién sera neutro, 7.

NaCl +H,0O - Na* + CI’ Na* + H,O — No produce reaccion por ser un acido débil
ClI'+ H,O - No produce reaccion por ser una base débil

5.2 SALES CON TONES PROVENIENTES DE ACIDO
FUERTE-BASE DEBIL(EJEMPLO: NH, ClI)

Al disolverse, el cloruro de amonio se disocia en NH;" (4cido conjugado de
NHs, base débil), y CI" (base conjugada de HCI, acido fuerte). El anién CI" no produce
hidrolisis, pero el NH," si reacciona con el agua liberando iones H3O"

NH,CI + H,O — NH, + CI
{ NH.* + H.O = NH, + H,O"

CI" + H,O — No produce reaccion por ser una base débil

Por lo tanto, la disolucién se volvera ligeramente &cida (pH < 7)

5.3 SALES CON IONES PROVENIENTES DE ACIDO DEBIL-
BASE FUERTE (EJEMPLO: CH3;COONa, NaCN)

Al disolverse, el acetato de sodio se disocia en Na+ (&cido conjugado de NaOH,
base fuerte), y CH;COO™ (base conjugada de CH3COOH, acido débil). El cation Na* no
produce hidrdlisis, pero el CH3COO' si reacciona con el agua liberando iones OH- .

CH3COONa + H,O -» CH;COO™ + Na*

CH,COO + H,O 5 CH,COOH + OH
Na* + H,O — No produce reaccion por ser un acido débil
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Por lo tanto, la disolucion se volvera ligeramente basica (pH > 7)

5.4 SALES CON IONES PROVENIENTES DE ACIDO DEBIL-
BASE DEBIL (EJEMPLO: CH3;COONH,4, NH; CN)

Vemos que, al disolver una sal de este tipo en agua, los dos iones formados
produciran hidrélisis:
CH3COONH4 + H,O - CH3COO ™ + NH4+

NH,” + H,O 5 NH, + H,0*
CH,CO0" + H,0 5 CH,COCH + OH

Para saber si el pH resultante serd &cido o basico, debemos comparar las
constantes de ambas reacciones de hidrdlisis. Aquella con mayor valor de K, decidira
la acidez o basicidad de la disolucion.

6 VALORACIONES ACIDO-BASE

La reaccion completa de un é&cido con una base en disolucion acuosa,
denominada genericamente reaccion de neutralizacion, da lugar a la formacion de una
sal y por lo general, de agua. Por ejemplo:

HCIO, (ag) + NaOH (aq) — NaClO, (ag) + H,0 (l)

Ecuacion que, una vez eliminados los iones espectadores, en forma idnica, se
reduce a:

H™ (ag) + OH (aq) — H-0 (l)
H:O" (ag) + OH™ (aq) — 2 H,0 (I)

Una valoracién acido-base es la determinacion de la concentracién de un
acido en disolucion a partir de la concentracion conocida de una base, o viceversa,
basandose en la reaccion de neutralizacion.

La valoracion de un &cido se denomina acidimetria y la valoracion de una
base, alcalimetria.

La valoracion se realiza mezclando gradualmente el acido y la base hasta
alcanzar el punto de equivalencia, es decir, el momento en que la reaccion de
neutralizacion ha sido completa. En ese punto, el nimero de H3O" procedentes del acido
es igual al de OH" procedentes de la base.
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El punto final de la valoracion se alcanza cuando se produce el cambio de color
de un indicador, que se adiciona previamente a los reactivos.
Para que la valoracion sea buena, el punto final debe coincidir con el de equivalencia.

NaOH (aq) ! Pinza y nuez
Bureta o
= o
4
25 ml de :
HCI (aq ¥
A Soporte

+ gotas “ f 208

El procedimiento sera el siguiente (segun la imagen mostrada anteriormente) (el
material utilizado estd marcado en negrita):

1 En una bureta se coloca la disolucién de base (NaOH).

2 En un matraz Erlenmeyer se vierte con ayuda de vaso de precipitado y embudo
cénico un volumen conocido de la disolucién de acido (HCI), por ejemplo 10,0 mL, y
unas gotas de disolucion de un indicador acido base siempre protegidos con gafas y
guantes de seguridad. La disolucion tomara el color del indicador en medio basico.

3 Se vierte lentamente el NaOH sobre el HCI hasta alcanzar el punto de equivalencia,
sin dejar de agitar el matraz erlenmeyer. El viraje se produce cuando el indicador
cambia de color.

El nombre de neutralizacion no implica que la disolucion obtenida sea
estrictamente neutra, es decir, de pH = 7, ya que el pH depende de la posible hidrolisis
de la sal formada en la reaccion.

El procedimiento empleado se denomina también volumetria de neutralizacion,
ya que se reduce a medir el volumen de base necesario para la neutralizacién del &cido,
0 viceversa.

En el punto de neutralizacién se cumple:

N° de moles del acido= n° de moles de la base
Ma*VVa=Mb*Vb
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6.1 CURVAS DE VALORACION

Durante el proceso de valoracion &cido-base, el pH de la disolucion resultante
varia continuamente, si bien la forma concreta de esta variacion depende del carécter
fuerte 6 debil tanto del cido como de la base.

En cualquier caso, el pH varia lentamente salvo en las inmediaciones del punto
de equivalencia, donde se produce una brusca variacién del pH. Precisamente este
hecho permite determinar el final de la valoracion facilmente.

Valoracién de acido fuerte con base fuerte

El punto de equivalencia se alcanza cuando el pH es
igual a 7, ya que la sal formada no produce reaccion
de hidrolisis.

Para estas valoraciones sirve la mayoria de los indi-
cadores, pues el salto de pH es muy grande. Uno
adecuado puede ser el azul de bromotimol.

7/ DISOLUCIONES REGULLADORAS DEL pH.

7.1 DEFINICION

Son disoluciones formadas por un acido débil y una sal de dicho acido como
por ejemplo, acido acético y acetato de sodio 6 una base débil y una sal de dicha base.
Se utilizan para regular el pH de una disolucién ante la adicion externa de acidos y
bases, las mas comunes son &cido acético /acetato y amoniaco/ sal de amonio.

7.2 FUNCIONAMIENTO

Dada la siguiente disolucion reguladora:
CH3COONa (s) + H,0 - CH3COO (aqg) + Na* (aq)
CH3COOH (aq) + H,0 «» CH3COO™ (aq) + H30O" (aq)

Si afiadimos un 4&cido a la disolucion reguladora segun el principio de Le
Chatelier el equilibrio CH3;COOH / CH3;COO™ se desplazara hacia la izquierda
manteniéndose el pH de la disolucién. Si por el contrario afiadimos una base, esta
reaccionara con los iones hidronio y por tanto el equilibrio se desplazard hacia la
derecha, manteniendo de nuevo constante el pH de dicha disolucion, el objetivo del
acetato de sodio es aportar aniones acetato.
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10.-

11.-

REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE PROTONES

Conceptos basicos.

a) Aplicando la teoria de Bronsted-Lowry, explique razonadamente,
utilizando las ecuaciones quimicas necesarias, si las siguientes
especies quimicas se comportan como acidos o como bases: NH3,
CH3-COOH, CN7, HCOg3™. b) Sefiale en cada caso la base o el acido
conjugado.

Indica cuales son las bases conjugadas de los acidos asi como los
equilibrios entre la forma acida y la basica: HsO", HNO,, HCN.

Demuestra la relacion matematica existente entre la constante de un
acido y lade la base conjugada de dicho acido.

Completar los siguientes equilibrios entre pares de acidos y bases
conjugados, de tal forma que el primer compuestos de cada
ecuacion actue como acido:

a) H,CO3 + H,O «» + b) + HCO3 «» + H,0:;
c) NH;" + < H,0 + ;. d)H,O +CN +

Completar los siguientes equilibrios acido-base de Bronsted-Lowry;
caracterizando los correspondientes pares acido-base conjugado: a)
..... + Hy0 ¢» COs%™ + H30"; b) NHs" + OH™ <> Hy0 + .....; C) ..... + HO ¢»
HsO" + SO,*.

Calculo del pH y constantes de acidez y basicidad.

En un laboratorio se dispone de cinco matraces que contiene cada
uno de ellos disoluciones de las que se tiene la siguiente in-
formacion: 19 pH =7; 29 [H30"] = 1073 3°) pOH = 2; 4°) [OH] = 10°%;
5% pH = 1. Ordena dichos matraces de mayor a menor acidez.

Calcula el pH de las siguientes disoluciones. a) 250 ml de HCI 0,1 M;
b) 250 ml de HCIO 0,1 M si su K;=3,2-10° M.,

Calcularsel pH de una disolucion 0,1 M de NH3;, sabiendo que K, =
1,8-107.

Calcula el pHy la concentracién de todas las especies presentes en
una disolucién 10 M de hidréxido de calcio.

Calcular el pH de la siguiente mezcla: 100 ml de acido fluorhidrico 1,5
My 200 ml de agua destilada. Datos: Considerar que los volumenes
son aditivos. La constante de disociacion acida del acido fluorhidrico
a 25°C es 8,8-107™".

A 25°C una disolucién 0,1 M de amoniaco tiene un pH de 11,12.
Determina la constante de basicidad del amoniaco y la de acidez del
ion amonio.
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12.-

13.-

14 -

15.-

16.-

17.-

18.-

19.-

20.-

21.-

22.-

23.-

Calculo de grado de disociacién y de concentraciones.

En 500 ml de agua se disuelven 3 g de acido acético. Calcula: a) el
pH de la disolucion resultante; b) el porcentaje de &cido acético
disociado. My: C=12; 0=16; H=1. K,=1,8 - 10™.

La constante del &cido cianhidrico (HCN) es 4,9-10° a 25 °C; a) ¢cuél
es la concentracién de HsO" de una disolucién acuosa 1,2:102 del
acido a dichatemperatura; b) su grado de ionizacién.

Se sabe que 100 ml de una disoluciéon de acido hipocloroso que
contiene 1,05 gramos, tiene un pH de 4,1. Calcula: a) La constante de
disociacion del &cido. b) El grado de disociacion. Masas atdmicas:
Cl: 35,5; O: 16; H: 1.

El pH de una disolucién acuosa de acido acético es 2,9. Calcular la
molaridad y el grado de disociacion del acido acético en dicha
disolucion. pK, = 4,74.

Una disolucién 102 M de acido benzoico presenta un grado de
disociacion del 8,15 %. Determina: la constante de ionizaci6n del
acido y el pH de la disolucidn.

Calcula el pH y la molaridad de cada especie quimica presente en el
equilibrio de ionizacién del amoniaco 0,15 M: NHgs(ac) + HxO(l) <
NH,(ac) + OH™. Kp(:NH3) = 1,8 x 10™.

Hidrdlisis de sales.

Indica cédmo sera el pH de una disolucion 1 M de: a) NaCl; b) CHs—
COONa; c) NH4CI; d) CH3—COONH,. [Kp(NH3) = K4(CH3—COOH) = 1,8
.10™> M.

En cada una de las disoluciones acuosas de los siguientes
compuestos: a) carbonato de sodio, b) hidroxido de calcio, c) cloruro
de amonio, d) dioxido de carbono, indique justificadamente si el pH
sera 7, mayor que 7 o0 menor que 7.

Neutralizacion

A 80 ml de una disolucidén acuosa 0, 10 M de NaOH, se le afladen 20,0
ml de una disolucion acuosa 0,50 M de HCI. Calcular el pH de la
disolucioén resultante.

Calculalariqueza de una sosa comercial (hidroxido de sodio), si 259
de la misma precisan para neutralizarse 40 ml de &cido sulfurico 3 M.

Determina el volumen expresado en ml, que se precisan de una
disolucién 0,21 M de NaOH para que reaccionen completamente 10
ml de &cido fosférico 0,1 M.

250 ml de acido nitrico concentrado del 32 % y densidad 1,19 g/ml, se
colocan en un matraz aforado de 1 litro y se afiade agua destilada
hasta enrasar. ¢ Cuantos ml de la disoluciéon diluida de acido nitrico
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24 -

25.-

26.-

seran necesarios para neutralizar 50 ml de una disolucién de NaOH
cuyo pH es 13,93? Masas atémicas: H: 1; O: 16; N: 14.

Se desea preparar 100 ml de una disolucién de acido nitrico de pH =
2,4. Para ello se dispone de otra disolucion de acido nitrico de pH =
0,3. a) ¢Qué volumen habrd que tomar de esta disolucién para
preparar la disolucion deseada? b)¢Cuantos miligramos de
hidroxido sédico habr& que afiadir a esos 100 ml de disolucion para
neutralizarla? Masas atémicas: Na: 23; O: 16..

Se desea preparar 200 ml de acido clorhidrico 0,4 M a partir de un
acido comercial de 1,18 g/ml de densidad y una riqueza del 36,2 % en
peso. a) ¢Cuantos ml de acido comercial se necesitan? b) Calcular el
pH obtenido al afiadir 15 ml de hidréxido de sodio 0,15M, a 5 ml de
acido clorhidrico 0,4 M. c) ¢ Cuéantos ml de hidréxido de sodio 0,15 M
neutralizan exactamente a 5 ml de acido clorhidrico 0,4 M?

Se mezclan 25 ml de HCI 0,3 My 35 ml de NaOH 0,4 M. a) ¢Cual es el
pH de la mezcla resultante? b) ¢Qué volumen de HCI tendriamos que
haber cogido desde el principio, para que el pH de la mezcla
resultante fuese igual a 7?
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REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE PROTONES
EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 1

1. a) ¢Cudntos gramos de hidréxido de potasio se necesitan para preparar 250 mL de una
disolucién acuosa de pH = 13? Sol: 1,4 g.
b) Calcule los mL de una disolucién 0,2 M de dcido clorhidrico que serdn necesarios
para neutralizar 50 mL de la disolucién indicada en el apartado a). Sol: V=25mL.
c) Describa el procedimiento experimental que seguiria para realizar esta
neutralizacién.
Masas atémicas: H=1; O = 16; K = 39.

2. Indique, razonadamente, para las siguientes especies: H,0, HS", HPO4*, HSO4
a) Cudl es el dcido conjugado de cada una.
b) Cudl es la base conjugada de cada una.

3. Se preparan disoluciones acuosas de las siguientes sales: CH3COONa, KCl y NH.CI.
Indique, razonadamente, el cardcter dcido, bdsico o neutro que presentardn estas
disoluciones.

4. Se afiaden 7 g de amoniaco a la cantidad de agua necesaria para obtener 500 mL de
disolucion.
a) Calcule el pH de la disolucion resultante. Sol: pH=11,58
b) Calcule el grado de ionizacién del amoniaco. Sol: o=4,68x103
Datos: K, = 1,5.10°. Masas atémicas: H'= 1; N = 14,

5. [¢Es lo mismo dcido fuerte que dcido concentrado? Razone la respuesta.

6. Indique, razonadamente, si el pH de las disoluciones acuosas de las especies quimicas
siguientes es mayor, menor o igual a 7:
C() NH3
b) NH.CI
C) CC(C|2

7. a) Calcule el pH de una disolucién que contiene 2 g de hidréxido de sodio en 200 mL de
la misma. Si se diluye la disolucién anterior hasta 2 litros, ¢cudl seria el nuevo pH de la
disolucién? Sol: pH=13,40; pH=12,40 de la disolucion diluida.

b) Calcule el volumen de disolucidn de dcido nitrico 0,1M necesario para neutralizar 10
mL de la disolucién inicial no diluida. Sel: V=25mL.
Masas atémicas: H=1I; O = 16; Na = 23.

8. A 25°C una disolucién 0,1 M de un dcido débil monoprético (HA), tiene una constante de
disociacién de 2,8. 107.
a) Calcule las concentraciones en el equilibrio de las distintas especies quimicas en la
disolucién. Sol: [A"]=[H"]=1,67x10"*M; [HA]=0,0998 M.
b) Indique el material necesario para preparar 100 mL de la disolucién anterior, si se
dispone de un recipiente de un litro de disolucion de HA 1 M.

9. Justifique el cardcter dcido y/o bdsico de las siguientes sustancias de acuerdo con la
teoria de Bronsted-Lowry: NH;; HNO,; OH’; HCOs™; CO3%.
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10.

11.

12.

13.

¢Cudl es el pH de la disolucion que resulta al mezclar 25 mL de disolucién 0,4 M de
dcido nitrico con 55 mL de disolucién 0,3 M de hidréxido de sodio?

a) Al disolver una sal en agua, ¢se puede obtener una disolucién de pH bdsico? Razone la
respuestay ponga un ejemplo.
b) ¢Y de pH dcido? Razone la respuesta y ponga un ejemplo.

La constante de basicidad del NHs es 1,8.10°. Si se tiene una disolucién 0,1M de este
compuesto, calcule el grado de disociacién y la concentracién de iones Ba* de una
disolucién de Ba(OH). que tenga pH=10

Una disolucién acuosa 0,03 M de un dcido monoprético, HA, tiene un pH de 3,98.
Calcule: a) La concentracién molar de A~ en disolucidn y el grado de disociacion del
dcido. b) El valor de la constante Ka del dcido y el valor de la constante Kb de su base
conjugada.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2

1. a) Defina el concepto de dcido y base segtn Arrhenius.
b) Clasifique, segin la definicion anterior, las siguientes especies escribiendo su
disociacion en agua: H,SO4, H3PO4, Ca(OH),, HCIO; y NaOH.

2. De los dcidos débiles acético (CH3COOH) y cianhidrico (HCN), el primero es mds fuerte
que el segundo.
a) Escriba sus reacciones de disolucién en agua, explicando cudles son sus bases
conjugadas.
b) Indique, razonadamente, cudl de las dos bases conjugadas es la mds fuerte.

3. Se mezclan 200 mL de una disolucién 1 M de hidréxido de sodio con 150 mL de
disolucién 0,5 M de dicha base. Calcule
a) La concentracion, en gramos por litro, de la disolucién resultante. Sol: 31,43g/L
b) El pH de la misma. Sol: pH=13,9.
Masas atémicas: H =1; O =16; Na = 23

4. Se tienen dos disoluciones, una obtenida disolviendo 0,6 g de hidréxido de sodio en 100
ml de agua y otra de dcido sulfirico 0,25 M.
a) <Cudl es el pH de cada disolucion? Sol: pH=13,18; pH=0,3.
b) ¢Qué pH tendrad una disolucion obtenida al mezclar 50 mL de cada una?
Sol: pH=0,76.
Datos: Masas atémicas: H =1; O =16; Na = 23

5. Clasifique en dcidos y bases, segln la teoria de Bronsted y Lowry, las siguientes
especies quimicas: CO3*, NHs 'y F. escribiendo la reaccién que tiene lugar al
disolverlas en agua y el par conjugado de cada una.

6. Se tienen disoluciones acuosas de concentracion 0,1 M de los siguientes compuestos:
amoniaco, hitrato de potasio, cloruro de amonio y dcido nitrico.
a) Ordénelas segun el valor creciente de su pH. Razone la respuesta.
b) Indique si se puede formar con algunas de ellas una disolucién reguladora.

7. Cuando se disuelven en agua 2,5 g de dcido "HA" hasta alcanzar un volumen de 250 mL,
el pH de la disolucién es igual a 4. Sabiendo que la masa molecular del dcido es 52,5 g:
a) Calcule la constante de disociacién. Sol: Ka=5,26x1078
b) Describa el material de laboratorio y el procedimiento adecuado para preparar esta
disolucidn.

8. Escriba la reaccion de hidrdlisis de las siguientes sales e indique si el pH resultante
serd dcido, bdsico o neutro:
a) CH3COONa
b) KNO;
C) NH4C|

9. a) Calcule el pH de 100 mL de disolucidn obtenida al disolver en agua 4,5 g de hidréxido
de bario octahidratado. Sol: pH=13,5.
b) Describa el material de laboratorio necesario y el procedimiento adecuado para
preparar la disolucién.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

1. Razone que ocurrird con el pH cuando:
a) Se afiade agua a una disolucion de un dcido fuerte.
b) Se afiade agua a una disolucién de base fuerte.

2. a) Escriba las ecuaciones que justifican el comportamiento como dcido o base en medio
acuoso, segln la teoria de Bronsted-Lowry, de las especies: HBrO, CN', OH, NH,',
HSOs".
b)Indique el dcido o base conjugado de cada una de las especies anteriores.

3. a) <¢Cudl es el pH de 50 mL de una disolucion 0,1 M de NaOH?
b) <¢Cudl serd el pH de la disolucién que resulta al afiadir agua a la anterior hasta que el
volumen resultante sea diez veces mayor?
c) <¢Cudl serd el pH de 100 mL de una disolucion 0,01 M de HCI?
Sol: a) pH=13; b) pH=12; c) pH=2

4. El pH de una disolucién 0,05 M de un dcido monoprdtico es 3. Calcule:
a) El grado de disociacién del dcido en esta disolucion. Sol:a=0,02.
b) El valor de la constante K, del dcido. Sol: Ka=2x10°

5. Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Un dcido débil es aquél dcido cuyas disoluciones son diluidas.
b) En las disoluciones de las bases débiles, éstas se encuentran totalmente disociadas.
c) Ladisociacion de un dcido fuerte en una disolucién diluida es prdcticamente total.

6. Complete las siguientes reacciones e indique las sustancias que actian como dcido y
como base, y sus pares conjugados, segtn la teoria de Bronsted-Lowry.
C() NH4+ + Hzo 4
b) NH,;" +OH —
c) H.O + CO3° —

7. De un frasco que contiene el producto comercial "agua fuerte" (HCl del 25 % en peso y
densidad 1,09 g/mL), se foman con una pipeta 20 mL y se vierten en un matraz aforado
de 200 mL, enrasado con agua hasta ese volumen. Calcule:

a) El pH de la disolucién diluida. Sol: pH=0,13.

b) ¢Qué volumen de una disolucién de NaOH 0,5 M serd necesario para heutralizar 20
mL de la disolucién diluida? Sol: V=30 mL.

Masas atémicas: H = 1; Cl = 355.

6. Algunas sales al disolverse en agua originan disoluciones dcidas, otras disoluciones
bdsicas y otras disoluciones neutras.
a) Justifique este comportamiento.
b) Escriba las ecuaciones quimicas correspondientes a la disolucidn en agua de las
sales KNO3;; CH3COONa; NH.CI.
7. Calcule:
a) El pH de una disolucion 0,02 M de dcido nitrico y el de una disolucién 0,05 M de
clorhidrico. Sol: pH=1,70 y pH=1,30 respectivamente.
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10.

b) El pH de la disolucién que resulta al mezclar 75 mL de la disolucién del dcido nitrico
con 25 mL de la disolucién del dcido clorhidrico. Suponga los volimenes aditivos.
Sol: pH=1,56.

Una disolucion acuosa 0,03 M de un dcido monoprético, HA, tiene un pH de 3,98.
Calcula:

a) La concentracién molar de A”en disolucion y el grado de disociacién del dcido.

b) El valor de la constante Ka del dcido y el valor de la constante Kb de su base
conjugada.

Sol: a)[A"]1=1,05-10% a=0,35 %; b)Ka = 3,68-107; Kb = 2,7-10% .

Calcula:

a) El pH de | a disolucién que resulta de mezclar 250 mL de HCI 0,1 M con 150 mL de
NaOH 0,2 M. Se supone que los volimenes son aditivos.

b) La riqueza de un NaOH comercial, si 30 g necesitan 50 mL de H,SO4 3 M, para su
neutralizacién.
DATOS: Ar (Na)=23u; Ar(H)=1u; Ar (O) = 16 u.
Sol: a) pH = 12,1; b) % pureza = 40 %.

Indica, razonadamente, si cada una de las siguientes proposiciones es verdadera o
falsa:

a) De acuerdo con la teoria de Bronsted-Lowry, el cardcter bdsico del amoniaco, en
disoluciones acuosas, se debe a que acepta un grupo OH™ de la molécula de gua.

b) Si el pH de un dcido monoprético fuerte es 2,17, la concentracién molar de la
disolucién respecto a dicho dcido estard comprendida entre 0,001y 0,01 M.

c) En disoluciones acuosas el ion HCO3 ~ se comporta como un electrolito anfétero.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

a) Escriba el equilibrio de hidrdlisis del ion amonio (NH,"), identificando en el mismo

las especies que actdan como dcido o como base de Brénsted.

b) Razone cémo variard la concentracién de ion amonio al afiadir una disolucién de
NaOH.

¢) Razone cémo variard la concentracién de ion amonio al afiadir una disolucién de HCI.

La concentracion de dcido clorhidrico de un jugo gdstrico es 0,15 M.

a) ¢Cudntos gramos de dcido clorhidrico hay en 100 mL, de ese jugo? Sol:0,55 g.

b) ¢Qué masa de hidréxido de aluminio, serd necesario para neutralizar el dcido
anterior? Sol:0,39 g.

Masas atémicas: H = 1, O = 16; Al = 27;Cl = 35'5,

a) Aplicando la teoria de Brénsted y Lowry, en disolucién acuosa, razone si son dcidos
o bases las especies HCO3 y NHs.

b) Indique cudles son las bases conjugadas de los dcidos H;O" y HNO,.

c¢) Indique cudles son los dcidos conjugados de las bases I"y HSO,.

a) Calcule el volumen de una disolucién de NaOH 0,1 M que se requiere para neutralizar
275 mL, de una disolucién 0,25 M de HCI. Sol: V=33,75 mL.

141



Reacciones de transferencia de protones Quimica 2° Bachillerato

10.

11.

12.

b) Indique el procedimiento experimental a seguir y el material necesario para reali-
zar la valoracidn anterior.

Complete los siguientes equilibrios dcido base identificando, de forma razonada, los pa-
res dcido-base conjugados:

Cl) + Hzo SS CO3 Z 4 H3o+
b) NH4+ + OH_ — Hzo +
c) F+H,0 == OH +

a) Calcule los gramos de dcido acético CH;COOH que se deben disolver en para
obtener 500 mL de una disolucién que tenga un pH = 2,72. Sol: 6 g.
b) Describa el material y el procedimiento a seguir para preparar la disolucion anterior.
Datos: K, = 1,8.107° Masas atémicas: H = 1, C = 12; 0 = 16.

La fenolftaleina es un indicador dcido-base que cambia de incoloro a rosa en el intervalo
de pH 8 (incoloro) a pH 9'5 (rosa).
a) ¢Qué color presentard este indicador en una disolucién acuosa de cloruro aménico?
b) ¢Qué color presentarad este indicador en una disolucién de hidréxido de sodio

10" M? Razone las respuestas.

A 15 g de dcido acético (CH;COOH) se afiade la cantidad suficiente de agua para
obtener 500 mL de disolucién. Calcule:

a) El pH de la disolucién que resulta. Sol: pH=2,52.

b) El grado de disociacion del dcido acético. Sol: «=0,006.El % disociado es 0,6.
Datos: K, del dcido acético = 1,8 10°. Masas atémicas: H = 1; € = 12; O = 16.

Se preparan disoluciones acuosas de las siguientes sales: CaCl,, NH4Cl y NaxCOs.
Indique razonadamente el cardcter dcido, bdsico o neutro de las mismas.

A 25°C, la constante del equilibrio:
NH3 + H.O == NH4 + OH"
es 1,8 10°. Se afiaden 7 gramos de amoniaco a la cantidad de agua necesaria para
obtener 500 mL, de disolucidn.
a) Calcule el pH de la disolucién.
b) Calcule el grado de disociacion del amoniaco.
Masas atdmicas: H = 1; N = 14

a) Calcule los gramos de hidréxido de sodio que se necesitan para preparar 250 mL de

una disolucién acuosa de pH = 13. Sol: 1 gramo de hidréxido de sodio.

b) Describa el material necesario y el procedimiento a seguir para preparar la disolu-
cién de hidréxido de sodio.

Masas atémicas: H = 1; O = 16; Na = 23.

En 500 mL, de una disolucién acuosa 0,1 M de hidréxido de sodio.
a) <¢Cudl es la concentracién de iones OH ? Sol: [OH]=0,1 M.
b) ¢Cudl es la concentracidn de iones H30™? Sol: [H:0']=10"13M.
c) <¢Cudl es el pH? Sol: pH=13.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

1. a) ¢Cudl es el pH de 50 mL de una disolucién de dcido clorhidrico 0,5 M?
b) Si afiadimos agua a los 50 mL de la disolucion anterior hasta alcanzar un volumen de
500 mL, ¢cudl serd el nuevo pH?
Sol: a) pH=0,3; b) pH=1,3

2. Se disuelven 5 g de hidréxido de calcio en agua suficiente para preparar 300 mL de
disolucién. Calcule:
a) La molaridad de la disolucion y el valor del pH. Sol: 0,225 M; pH=13,6.
b) La molaridad de una disolucion de dcido bromhidrico, de la que 30 mL de la misma
son neutralizados con 25 mL de la disolucién de la base. Sol: 0,373 M.
Masas atomicas: H=1; O = 16; Na = 23.

3. La constante K, del NHs3, es igual a 1,8 x10° a 25 °C. Calcule:
a) La concentracién de las especies idnicas en una disolucion 0,2 M de amoniaco.

b) El pH de la disolucidn y el grado de disociacion del amoniaco.
Sol: a) [NH4']=1,9x1073M; [OH 1= 1,9x1073M; [H;0"]=5,26x101?M.

4. Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) A igual molaridad, cuanto mds débil es un dcido menor es el pH de sus disoluciones.
b) A un dcido fuerte le corresponde una base conjugada débil.
c) No existen disoluciones diluidas de un dcido fuerte.

5. Calcule:
a) El pH de una disolucion 0,1 M de dcido acético, CH3COOH, cuyo grado de disociacion
es 1,33%. Sol: pH=2,9.
b) La constante K, del dcido acético. Sol: Ka=1,79x107°.

6. a) ¢Cudl es la concentracién en dcido nitrico de una disolucién cuyo pH es 1?
b) Describa el procedimiento e indique el material necesario para preparar 100 mL de
disolucién de HNO; 102 M a partir de la anterior.
Sol: a) [HNOs]= 0,1 M.

7. Se disuelven 23 g de dcido metanoico, en agua hasta obtener 10 litros de disolucién. La
concentracién de iones H3;O" es 0,003 M. Calcule:
a) El pH de la disolucién y el grado de disociacion. Sol: pH=2,52; 0=0,06.
b) La constante K, del dcido. Sol: Ka=1,92x107*.
Masas atémicas: H=1; C=12; O = 16.

8. Explique cudl o cudles de las siguientes especies quimicas, al disolverse en agua,
formard disoluciones con pH menor que siete.
a) HF
b) NClzCO3
C) NH4C|

9. Calcule:

a) El pH de una disolucién 0,03 M de dcido perclérico y el de una disolucion 0,05 M de
hidréxido de sodio.
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10.

11.

12.

b) El pH de la disolucion que resulta al mezclar 50 mL de cada una de las disoluciones
anteriores (suponga que los volimenes son aditivos).

Complete las ecuaciones siguientes e indique los pares dcido-base conjugados, segtn la
teoria de Bronsted-Lowry:

a) CN- + H30_+ -
b) NHy +OH =——
C) NOZ— + Hzo —

Tenemos 250 mL de una disolucion de hidréxido de potasio 0,2 M.

a) ¢Cudntos moles de hidréxido de potasio hay disueltos?

b) <¢Cudntos gramos de hidréxido de potasio hay disueltos?

c) Describa el procedimiento e indique el material necesario para preparar la
disolucién.

Masas atomicas: H=1; O =16; K = 39.

Una disolucion acuosa de dcido clorhidrico tiene una riqueza en peso del 35% y una

densidad de 1,18 g/cm?. Calcule:

a) El volumen de esa disolucion que debemos tomar para preparar 500 mL de
disolucién 0,2 M de dcido clorhidrico. Sol: V=8,85 mL.

b) El volumen de disolucion de hidréxido de sodio 0,15 M necesario para heutralizar 50
mL de la disolucién diluida del dcido. Sol: V=66,7 mL.

Masas atémicas: H=1; Cl = 35,5.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

Sabiendo que la constante de ionizacion del dcido benzoico (K,) tiene un valor de
6,3x10°, calcule:

a) El pH de una disolucién 0,01 M. de dicho dcido. Sol: pH=3,12.

b) El grado de disociacién. Sol: a=7,63x1072.

Razone, mediante un ejemplo, si al disolver una sal en agua:
a) Se puede obtener una disolucién de pH badsico.

b) Se puede obtener una disolucién de pH dcido.

c) Se puede obtener una disolucién de pH neutro.

Dadas las siguientes especies quimicas: H30", OH", HCl, HCO3™, NH; y HNOj3, justifique,
segln la teoria de Bronsted-Lowry:

a) Cudles pueden actuar sélo como dcidos.

b) Cudles pueden actuar sélo como bases.

c) Cudles pueden actuar como dcidos y como bases.

En una disolucidn acuosa de dcido nitroso 0'2 M, calcule:
a) El grado de disociacidn del dcido. Sol: a=0,047.

b) El pH de la disolucion. Sel: pH=2,02.

Dato: K, = 45.10™*.
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5. a) Qué volumen de una disolucién O'l M de dcido clorhidrico se necesitard para
neutralizar 50 mL de una disolucién 0'05 M de hidréxido de sodio.
b) Escriba la reaccién de neutralizacion.
c) Describa el procedimiento e indique el material necesario para llevar a cabo la
valoracién anterior.

6. En la etiqueta de un frasco comercial de dcido clorhidrico se especifican los siguientes
datos: 35% en peso; densidad 1'18 g/mL. Calcule:
a) El volumen de disolucién necesario para preparar 300 mL de HCI 0'3 M.
b) El volumen de hidréxido de bario 0'4 M necesario para neutralizar 100 mL de la
disolucién 0'3 M de dcido clorhidrico.
Masas atomicas: H =1; Cl = 35'5.
Sol: a) V=9 mL: b) V= 37,5 mL.

7. Calcule:
a) El pH de una disolucién 002 M de dcido nitrico y el de una disolucién 0'05 M de
hidréxido de sodio.
b) El pH de la disolucién que resulta al mezclar 75 mL de la disolucion del dcido con 25
mL de la disolucién de la base. Suponga los volimenes aditivos.

8. En dos disoluciones de la misma concentracion de dos dcidos débiles monopréticos HA y
HB, se comprueba que [A'] es mayor que la de [B']. Justifique la veracidad o falsedad
de las afirmaciones siguientes:

c) Eldcido HA es mds fuerte que HB.

d) El valor de la constante de disociacion del dcido HA es menor que el valor de la
constante de disociacion de HB.

e) El pH de la disolucién del dcido HA es mayor que el pH de la disolucién del dcido HB.

9. a) El pH de una disolucién de un dcido monoprético (HA) de concentracién 5.10° M es

2'3. ¢Se trata de un dcido fuerte o débil? Razone la respuesta.
b) Explique si el pH de una disolucién acuosa de NH4Cl es mayor, menor o igual a siete.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

1. a) ¢Qué significado tienen los términos fuerte y débil referidos a un dcido o a una
base?
b)Si se afiade agua a una disolucion de pH = 4 ¢qué le ocurre a la concentracion de
Hs0"?

2. En 50 mL de una disolucién acuosa de HCl 0,05 M se disuelven 15 g de NaCl.
Suponiendo que no se altera el volumen de la disolucién, calcule:
a) La concentracién de cada uno de los iones.
b) El pH de la disolucidn.
Masas atémicas: Na = 23; Cl = 35,5.

3. De los dcidos débiles HNO, y HCN, el primero es mds fuerte que el segundo.
a) Escriba sus reacciones de disociacién en agua, especificando cudles son sus bases
conjugadas.
b) Indique, razonadamente, cudl de las dos bases conjugadas es la mds fuerte.

4. Se preparan 100 mL de disolucidn acuosa de dcido fluorhidrico que contienen 0'47 g de
este dcido. Calcule:
a) El grado de disociacién del dcido fluorhidrico. Sol: a=0,055.
b) El pH de la disolucidn. Sol: pH=1,89.
Datos: Ka (HF) = 7,2-10*. Masas atémicas: F = 19; H = 1.

5. Considere cuatro disoluciones A, B, Cy D caracterizadas por:
A:pH =4 B:[OH?]=10™; C: [H30"1=107; D: pH =9.
a) Ordénelas de menor a mayor acidez.
b) Indique cudles son dcidas, bdsicas o neutras.

6. Dadas las especies en disolucién acuosa: NH*, CH;COOH, HCO3 y OH
a) Justifique el comportamiento como dcido y/o base de cada una de ellas, segin la
teoria de Bronsted-Lowry.
b) Indique cudl es el par conjugado en cada caso.

7. Justifique si las siguientes afirmaciones son correctas:
a) Elion HSO4 puede actuar como dcido segin la teoria de Arrhenius.
b) El ion CO3* es una base segin la teoria de Bronsted y Lowry.

8. Se dispone de 80 mL de una disolucion acuosa de NaOH 0,8 M. Calcule:
a) El volumen de agua que hay que afadir para que la concentracién de la nueva
disolucidn sea 0,5 M. Suponga que los voliimenes son aditivos.
b) El pH de la disolucion 0,5 M.
Sol: a) V=48 mL; b) pH=13,7.

9. En una disolucién acuosa 0,01 M de dcido cloroacético éste se encuentra disociado en
un 31 %. Calcule:
a) La constante de disociacién del dcido. Sol: Ka=9,92x107°.
b) El pH de esa disolucidn. Sol: pH=2,51.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

1. Undcido monoprético, HA, en disolucién acuosa de concentracién 0'03 M, se encuentra
ionizado en un 5 %. Calcule:
a) El pH de la disolucién.
b) La constante de ionizacién del dcido.

2. Calcule los datos necesarios para completar la tabla siguiente e indique, en cada caso,
si la disolucién es dcida o bdsica.

pH [H:0"] (M) | [OH] (M)
a) 1
b) 210"
c) 210°

3. De las siguientes especies quimicas: H3;O"; HCO; *; CO3™ ; H>0; NH3; NH4", explique
segun la teoria de Bronsted-Lowry:
a) Cudles pueden actuar sélo como dcido.
b) Cudles sélo como base.
c) Cudles como dcido y como base.

4. Se disuelven 0'86 g de Ba(OH) en la cantidad de agua necesaria para obtener O'1 L de
disolucién. Calcule:
a) Las concentraciones de las especies OH" y Ba* en la disolucidn.
b) El pH de la disolucion.
Masas atdmicas: Ba=137; 0 =16; H=1.

a) Calcule los gramos de NaOH necesarios para preparar 250 mL de uha disolucién
cuyo pH sea 12.

b) <¢Qué volumen de una disolucién de dcido clorhidrico 0'2 M serd necesario para
neutralizar 50 mL de la disolucién de NaOH anterior?

Masas atémicas: Na=23;0=16; H=1

6. El pH de una disolucién de dcido acético (CH3;COOH) es 2'9. Calcule:
a) Lamolaridad de la disolucion.

b) El grado de disociacion del dcido acético en dicha disolucién.
Datos: Ka(CHsCOOH) = 18 10°°.

a) El pH de una disolucién de un dcido monoprético (HA) de concentracién 5-10° M es
2'3. ¢Se trata de un dcido fuerte o débil? Razone su respuesta.

b) Razone si el pH de una disolucién acuosa de CH3COONa es mayor, menor o igual a
7.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

1. Una disolucién acuosa 0'1 M de un dcido HA, posee una concentracién de protones
de 0'03 mol/L. Calcule:
a) El valor de la constante K_del dcido y el pH de esa disolucién.

b) a concentracion del dcido en la disolucién para que el pH sea 2'0.

2. Razone y, en su caso, ponga un ejemplo si al disolver una sal en agua se puede
obtener:
a) Una disolucion de pH badsico.
b) Una disolucion de pH dcido.

3. a) Escriba el equilibrio de ionizacién y la expresién de K_para una disolucién
acuosa de NH_.
b) Justifique cualitativamente el cardcter dcido, bdsico o neutro que tendrd una
disolucién acuosa de KCN, siendo K_(HCN) = 6:2:10 -

c¢) Indique todas las especies quimicas presentes en una disolucion acuosa de
HCl.

4. Calcule el pH de las siguientes disoluciones acuosas:
a) 100 mL de dcido clorhidrico 0'2 M.
b) 100 mL de hidréxido de calcio 0'25 M.

5. Una disolucién acuosa de amoniaco 0'1 M tiene un pH de 11'11. Calcule:
a) La constante de disociacidn del amoniaco.
b) El grado de disociacién del amoniaco.

6. El dcido benzoico (66H5COOH) es un buen conservante de alimentos ya que

inhibe el desarrollo microbiano, siempre y cuando el medio posea un pH inferior
a b. Calcule:

a) Si una disolucion acuosa de dcido benzoico de concentracién 6'1 g/L es
adecuada como conservante.

b) El grado de disociacion del dcido en disolucién. Datos: Ka (CéH5COOH) =6'5

10", Masas atémicas: C = 12: O = 16; H = 1.

7. Complete los siguientes equilibrios dcido-base e identifique los pares
conjugados, segun la teoria de Bronsted-Lowry:

0) €O, +HO —
b)NH, +HO —=
c)NO, +H,0 —
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8. Se mezclan 250 mL de una disolucién 025 M de NaOH con 150 mL de otra
disolucién 0’5 molar de la misma base. Calcule:
a) La concentracién, en gramos por litro, de la disolucion resultante.
b) El pH de la disolucién final.
Masas atdmicas: Na = 23; O =16; H = 1.

9. a) Explique por qué el CH;COONa genera pH bdsico en disolucién acuosa.
b) Indique cudl es el dcido conjugado de las siguientes especies, cuando actian

como base en medio acuoso: NH3, HZO , OH..

10. Al disolver 0'23 g de HCOOH en 50 mL de agua se obtiene una disolucién de pH
igual a 2'3. Calcule:
a) La constante de disociacién de dicho dcido.
b) El grado de disociacién del mismo. Masas atomicas: C=12; O =16; H=1.

11. a) Escriba la reaccién de neutralizacion entre hidroxido de calcioy el dcido
clorhidrico.
b) ¢Qué volumen de una disolucién 0'2 M de hidréxido de calcio se necesitara
para neutralizar 50 mL de una disolucién 0'1 M de dcido clorhidrico?
c) Describa el procedimiento e indique el material necesario para llevar a cabo la
valoracién anterior.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relaciéon 10

1.- Utilizando la teoria de Bronsted-Lowry, justifique el cardcter dcido, bdsico o neutro de
las disoluciones acuosas de las siguientes especies:
C() CO32_
b) CI
C) NH4+

2.- Justifique, mediante la formulacion de las ecuaciones correspondientes, el cardcter
dcido, bdsico o heutro que presentarian las disoluciones acuosas de las siguientes
sustancias:

a) Cloruro de sodio.
b) Cloruro de amonio.
c) Acetato de sodio.

3.- Complete las siguientes reacciones e indique, segln la teoria de Brénsted-Lowry, las
especies que actlian como dcido o como base, asi como sus correspondientes pares
conjugados:

a) HCI + HLO —
b) NH; + H,O ——
c) NHy + H.O ——

4 .- @) ¢Cudl es la concentracién de H3O" en 200 mL de una disolucién acuosa 0'1 M de dcido
clorhidrico?
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b) ¢Cudl es el pH?
¢) ¢Cudl serd el pH de la disolucion que resulta al diluir con agua la anterior hasta un
litro?

5.- a) Calcule el volumen de agua que hay que afiadir a 100 mL de una disolucion 0'6 M de
hidréxido de sodio para que sea 0'3 M.
b) Si a 50 mL de una disolucién 0'3 M de hidréxido de sodio afiadimos 50 mL de otra de
dcido clorhidrico 0'1 M, ¢qué pH tendrd la disolucidn resultante? Suponga que los
volimenes son aditivos.

6.- a) ¢Cudl es el pH de 100 mL de una disolucién acuosa de hidréxido de sodio 0'01 M?
b) Si afiadimos agua a la disolucidn anterior hasta un volumen de un litro ¢cudl serd su
pH?

7 .- Se tiene una disolucién acuosa de dcido acético 0'05 M. Calcule:
a) El grado de disociacion del dcido acético.
b) El pH de la disolucidn.
Dato: Ka = 1'8:107°,

8.- A 25 °C, una disolucién de amoniaco contiene 0'17 g de este compuesto por litro y estd
ionizado en un 4'24 %. Calcule:
a) La constante de ionizacion del amoniaco a la temperatura mencionada.
b) El pH de la disolucidn.
Masas atomicas: N=14; H= 1.

9.- El pH de un litro de una disolucién acuosa de hidréxido de sodio es 13. Calcule:
a) Los gramos de hidréxido sédico utilizados para prepararla.
b) El volumen de agua que hay que afiadir a un litro de la disolucién anterior para que su
pH sea 12.

10.- a) Describa el procedimiento e indique el material necesario para preparar 500 mL de
una disolucién acuosa de hidréxido de sodio 0'001 M a partir de otra 0'1 M.
b) ¢Cudl es el pH de la disolucién preparada?

11.- En una disolucién de un dcido monoprético, HA, de concentracién 0'1 M, el dcido se
encuentra disociado en un 1'3 %. Calcule:
a) El pH de la disolucidn.
b) El valor de la constante Ka del dcido.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 11

1.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) En las disoluciones acuosas de las bases débiles, éstas se encuentran totalmente
disociadas.
b) Un dcido débil es aquél cuyas disoluciones son diluidas.

2.- Escriba las reacciones de hidrdélisis de las siguientes sales e indique si el pH resultante
serd dcido, bdsico o neutro:

a) NaCN (HCN es un dcido débil).

b) KCl.

C) NH4CI.

3.- Considere cuatro disoluciones A, B, Cy D caracterizadas por:
A: [OH]1= 1073 B: pH = 3; C: pH = 10; D: [H50"] = 10”7
a) Ordénelas de menor a mayor acidez.
b) Indique, razonadamente, cudles son dcidas, bdsicas o heutras.

4.- Complete los siguientes equilibrios e identifique los pares dcido-base conjugados:
G) CO3= + Hzo ......................
bYNHs + OH =—— ... s
c) CN™ + ... == HCN +OH

5.- a) Justifique, mediante la teoria de Brénsted-Lowry, el cardcter dcido, bdsico o neutro
que presentardn las disoluciones acuosas de las siguientes especies: NH; , CO5™ y
HNO: .

b) Describa el procedimiento y el material necesario para llevar a cabo la valoracion de
una disolucién acuosa de HCl con otra de NaOH.

6.- a) Justifique, mediante la reaccidn correspondiente, el pH dcido de una disolucién
acuosa de NH,Cl.
b) Indique cudl es el dcido conjugado de las siguientes especies cuando actian como
base en medio acuoso: HCO3;™, H.O'y CH;COO".

7.- a) Calcule la masa de NaOH sélido del 80% de riqueza en peso, necesaria para preparar
250 mL de disolucién 0'025 M y determine su pH.
b) ¢Qué volumen de la disolucién anterior se necesita para neutralizar 20 mL de una
disolucidn de dcido sulfurico 0005 M?
Masas atémicas: Na=23; 0=16; H=1.

8.- a) Calcule el pH de una disolucién de HCIO4 0'03 M y de una disolucion 0'05 M de
NaOH.
b) Calcule el pH de la disolucién obtenida al mezclar 50 mL de cada una de las
disoluciones anteriores. Suponga que los volimenes son aditivos.

9.- Una disolucion acuosa de dcido cianhidrico (HCN) 0'01 M tiene un pH de 5'6. Calcule:

a) La concentracion de todas las especies quimicas presentes.
b) El grado de disociacion del HCN y el valor de su constante de acidez.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 12

1.- Escriba las ecuaciones quimicas correspondientes a la disolucion en agua de las
siguientes sales y clasifiquelas en dcidas, bdsicas o neutras:
Cl) KNO3
b) NH.CI
C) NClzCO3

2.- a) ¢Qué volumen de disolucion de NaOH O'1 M se necesitaria para neutralizar 10 mL de
disolucidn acuosa de HCl 0'2 M?
b) ¢Cudl es el pH en el punto de equivalencia?
c) Describa el procedimiento experimental y nombre el material necesario para llevar a
cabo la valoracidn.

3.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Las disoluciones acuosas de acetato de sodio dan un pH inferiora7.
b) Un dcido débil es aquél cuyas disoluciones son diluidas.
¢) La disociacién de un dcido fuerte en una disolucion diluida es prdcticamente total.

4.- a) Explique por qué el NH4Cl generaun pH dcido en disolucién acuosa.
b) Indique cudl es el dcido conjugado de las siguientes especies cuando actian como
base en medio acuoso: COs* , H,O , NHs .

5.- a) ¢Qué volumen de una disolucién 0'03 M de HCIO, se necesita para neutralizar 50 mL
de una disolucién 0'05 M de NaOH?
b) Calcule el pH de la disolucién obtenida al mezclar 50 mL de cada una de las
disoluciones anteriores.
Suponga que los volimenes son aditivos.

6.- Calcule el pH de 50 mL de:
a) Una disolucién acuosa 0'01 M de cloruro de hidrégeno.
b) Una disolucién acuosa 0'01 M de hidréxido de potasio.
¢) Una disolucién formada por la mezcla de volimenes iguales de las dos disoluciones
anteriores.

7.- El dcido cloroacético es un dcido monoprético. En una disolucién acuosa de concentracién
0'01 M se encuentra disociado en un 31 %. Calcule:
a) La constante de disociacién del dcido.
b) El pH de la disolucién.

8.- Se disuelven 0'17 g de amoniaco en agua, obteniéndose 100 mL de disolucion de pH=1'12.
Calcule:
a) El grado de disociacién del amoniaco.
b) El valor de la constante Kb de esta sustancia.
Masas atémicas: N=14; H=1.
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REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION

1.- Estado de oxidacion.
2.- Concepto de oxidacion y reduccion.
2.1.  Oxidantes y reductores.
3.- Ajuste de ecuaciones redox por el método del idén-electrén. Estequiometria.
3.1.  Reacciones en medio &cido.
3.2.  Reacciones en medio basico.
4.- Valoraciones de oxidacion-reduccion.
5.- Pilas electroquimicas (células galvanicas).
5.1.  Tipos de electrodos.
5.2.  Pilas Daniell.
5.3. Pilasy baterias comerciales.
6.- Potenciales de reduccion estandar. Escala de potenciales.
7.- Electrdlisis.
7.1.  Aplicaciones.
7.2.  Comparacion._.de la-polaridad de-os electrodos en pilas y-electrolisis.
7.3.  Ecuacion.de Faraday.
8.- Aplicaciones industriales de procesos redox.
8.1.  Electrdlisis del cloruro de sodio.
8.2.  Proteccion catodica.

1. ESTADO-DE OXIDACION (E.0.) (O NUMERO DE OXIDACION).
“Es la carga que tendria un atomo si todos sus enlaces fueran ionicos, es decir, conside-
rando todos los enlaces covalentes polares como si en vez de tener fracciones de carga tuvieran car-

gas completas”.

En el caso de enlaces covalentes polares habria que suponer que la pareja de electrones com-
partidos estan totalmente desplazados hacia el elemento més electronegativo.

El E.O. no tiene porqué ser la carga real que tiene un atomo, aunque a veces coincide.

Principales estados de oxidacion.

e Todos los elementos en estado neutro tienen E.O. = 0,

e Eloxigeno (O) en dxidos, &cidos y sales oxacidas tiene E.O. = -2.

e El hidrégeno (H) tiene E.O. = -1 en los hidruros metalicos y +1 en el resto de los casos que
son la mayoria.

e Los metales formando parte de moléculas tienen E.O. positivos.

Ejemplos

CO,: el &tomo de C forma dos enlaces covalentes con dos atomos de O mas electronegativo
que él. Comparte los 4e, pero para saber cuales son los E.O. hay que suponer que el C los pierde, y
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que el O los gana, con lo cual la carga que tendria el C seria “+4” y la del O “-2” — E.O. (C) = +4;
E.O. (0) =-2.

El S tiene estados de oxidacion +2, +4 y +6 segin comparta 2, 4 o los 6 electrones de valencia
con un elemento més electronegativo (por ejemplo O).

Céalculo de estado de oxidacion (E.O.).

La suma de los E.O. de una molécula neutra es siempre 0 y de un ion es igual a su carga eléc-
trica.

Ejemplo de calculo de estados de oxidacién (E.O.).
Calcular el E.O. del Sen ZnSO4 E.O.(Zn) = +2; E.O.(O) = -2;

+2+E.O.(S)+4(-2)=0—> E.O.(S)=+6
Si se trata de un ion monoatomico es igual a su carga.
2. DEFINICION DE OXIDACION-Y REDUCCION.

El término OXIDACION comenzd a usarse para indicar que un compuesto incrementaba la
proporcion de &tomos de oxigeno.

Igualmente, se utiliz6 el término de REDUCCION para indicar una disminucion en la pro-
porcion de oxigeno.

Actualmente, ambos conceptos no van ligados a la mayor o menor presencia de oxigeno. Se
utilizan las siguientes definiciones:

» OXIDACION: Pérdida de electrones (o aumento en el nmero de oxidacion).
+ REDUCCION: Ganancia de electrones (o disminucion en el nimero de oxidacion).

Siempre que se produce una oxidacion debe producirse simultaneamente una reduccion.
Cada una de estas reacciones se denomina semirreaccion.

Ejemplos:

a) Si introducimos un electrodo de cobre en una diso-
lucion de AgNOs3, de manera espontanea el cobre se oxi-
dar4 pasando a la disolucién como Cu?*, mientras que la
Ag® de la misma se reducird pasando a ser plata metalica:
a) Cu — Cu* + 2e~ (oxidacién); b) Ag* + 1le— Ag (re-
duccion).

b) Igualmente, al introducir una lamina de cinc en una disolucion de Pb(NOs3),, ésta se recubre
de una capa de plomo: Zn — Zn** + 2e~ (oxidacién); Pb** + 2e"— Pb (reduccién).
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c) Al afadir HCI(ac) sobre Zn(s) se produce ZnCl, y se desprende Hx(g) que, al ser un gas in-
flamable, produce una pequefa explosion al acercarle un cerilla encendida.

Ejemplo:

Comprobar que la reaccion de formacion de hierro: Fe;O3 + 3 CO — 2 Fe + 3 CO;, es una reac-
cion redox. Indicar los E.O. de todos los elementos antes y después de la reaccion.

Fe03+3CO » 2 Fe +3CO
EO.: +3 =2 +2-2 0 +4-=2

Reduccion: El Fe disminuye su E.O. de “+3” a “0” luego se reduce (cada atomo de Fe captu-
ra 3 electrones).

Oxidacion: EI C aumenta su E.O. de “+2” a “+4” luego se oxida (en este caso pasa de com-
partir 2e con el O a compartir los 4 electrones).

2.1. OXIDANTES Y*"REDUCTORES.

« OXIDANTE: Es la sustancia capaz de oxidar a otra, con lo que ésta se reduce.
» REDUCTOR: Es la sustancia capaz de reducir a otra, con lo que ésta se oxida.

Ejemplo:

Reaccion:  Zn+2 Ag" — Zn®* + 2Ag
Oxidacion: zn (reductor) — Zn** + 2e
Reduccion: Ag® (oxidante) + 1e-— Ag

3. AJUSTE DE REACCIONES'REDQOX (METODO DEL ION-ELECTRON).

Se basa en la conservacion tanto de la masa como de la carga (los electrones que se pierden en
la oxidacién son los mismos que los que se ganan en la reduccion).

Se trata de escribir las dos semirreacciones que tienen lugar y después igualar el n° de e de
ambas, para que al sumarlas los electrones desaparezcan.

Etapas en el ajuste redox

Ejemplo:
Zn + AgNO3; — Zn(NO3), + Ag

Primera: ldentificar los &tomos que cambian su E.O.

Zn(0) — Zn(+2); Ag (+1) —> Ag (0)
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Segunda: Escribir semirreacciones con moléculas o iones que existan realmente en disolucion ajus-
tando el n® de 4tomos: (Zn, Ag*, NOs ", Zn?*, Ag)

Oxidacion: Zn — Zn** + 2e
Reduccion: Ag™ + 1le > Ag

Tercera: Ajustar el n° de electrones de forma que al sumar las dos semirreacciones, estos desapa-
rezcan.

En el ejemplo se consigue multiplicando la segunda semirreaccion por 2.

Oxidacion: Zn — Zn*" + 2e
Reduccion: 2Ag" + 2e” — 2Ag

R. global: Zn + 2Ag* + 26" — Zn*" + 2Ag + 2e”
Cuarta: Escribir la reaccién quimica completa utilizando los coeficientes hallados y afiadiendo las
moléculas o iones que no intervienen directamente en la reaccion redox (en el ejemplo, el ion
NOj3") y comprobando que toda la reaccion queda ajustada:

Zn+2 AgN03 — Zn (NOg)g +2 Ag

Si la reaccién se produce en disolucién acuosa, aparecen iones poliatémicos con O (ej SO4%),
y el ajuste se complica pues aparecen también iones H*, OH™ asi como moléculas de H,O.

3.1 AJUSTE. REDOX EN MEDIO ACIDO.

En medio &cido los &tomos de O que se pierdan en la reduccion van a parar al agua (los que se
ganen en la oxidacion provienen del agua). Los a&tomos de H provienen del acido.

Ejemplo:
KMnQO4 + H,SO4 + KI— MnSO4 + |, + K:SO4 + H50.

+1+7 -2 +1+6-2+1-1 +2+6-2 0 +1+6-2 +1-2
KMnO4 + HoSO4 + KI = MnSO4 + | + K,SO4 + HO

Primera: ldentificar los &omos que cambian su E.O.:

Moléculas o iones existentes en la disolucién:

e  KMnO;— K"+ MnO,

o HpSOs—2 H' + S0,

o Kl K +I-

e MnSO;— Mn* + S0O,*

o KySOs— 2K +S0,*

e I, yH,0 estan sin disociar.
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Segunda: Escribir semirreacciones con moléculas o iones que existan realmente en disolucion ajus-
tando el n° de &tomos:

Oxidacion: 21" — I, + 2e”
Reduccién: MnO,~ + 8 H" + 5e” — Mn®" + 4 H,0

Los 4 &omos de O del MnO, han ido a parar al H,O, pero para formar ésta se han necesitado
ademas 8 H'.

Tercera: Ajustar el n° de electrones de forma que al sumar las dos semirreacciones, estos desapa-
rezcan:

Oxidacion: 5x (21" — I, + 2¢e)
Reduccién: 2 x (MnO, + 8 H' + 5" — Mn*" + 4 H,0

Reac. global: 10 I + 2 MnO, + 16 H* > 51, + 2 Mn?* + 8 H,0

Cuarta: Escribir la reaccién quimica completa utilizando los coeficientes hallados y afiadiendo las
moléculas o iones que no intervienen directamente en la reaccion redox:

2 KMnO4 + 8 HSO4 +10 KI - 2 MnSO4 + 5 I, + 6 K;SO4 + 8 H,O

Las 6 moléculas de K,SO, (sustancia que no interviene en la reaccion redox) se obtienen por
tanteo.

Ejercicio
a) Ajuste la siguiente reaccion escribiendo las semirreacciones de oxido-reduccion que se producen
HCIO + NaCl— NaClO + H,O + Cly; b) Calcule el volumen de disolucion de acido hipocloroso
0,1 M que seria necesario utilizar para obtener 10 gramos de cloro. Datos: Masas atdémicas:
Cl=35,5; Na=23; 0=16; H=1

3.2. AJUSTE REDOX EN MEDIO BASICO.

En medio basico el ajuste de la reaccion se realiza de manera similar a como se hace en medio
acido incluyendo al alguna diferencia que veremos a continuacion.

Ejemplo:
Cr2(504)3 + KCIO3 + KOH — K,CrO4 + KCI + K»,SO,4 + H,0

+3 +6 -2 +1+5-2 +1-2+1 +1+6-2 +1-1+1+6-2 +1-2
Cr2(804)3 + KCIO3; + KOH — K>CrO4 + KCI + K,SO4 + H,O

Primera: ldentificar los &tomos que cambian su E.O.:
Moléculas o iones existentes en la disolucion:

o Cry(S04)3 — 2Cr** +3504*
e KOH K"+ OH"
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¢ KCIO3— K" +CIO3”

o KoCrO; — 2 K" + CrO&%
¢« KCl>K'+CI

o K80, —2K" + SO~

e H,0 esté sin disociar.

Segunda: Escribir semirreacciones con moléculas o iones que existan realmente en disolucién ajus-
tando el n° de &tomos y ajustar el n® de electrones de forma que al sumar las dos semirreacciones,
estos desaparezcan:

Oxidacién:  2x (Cr**+ 4 H,0 — CrO% + 8 H" + 3e)

Reduccién: ClO; +6 H" + 6e — CI” + 3H,0

Reac. global: 2 Cr** +8H,0+ ClOs + 6H" — 2 CrO,* + 3 H,0 + CI_ +16H*
2 Cr¥* + 5H,0 + ClO;~ - 2 CrO,* + CI+10H"

Tercera: Sumar tantos hidroxilos en ambos lados, como protones tengamos para convertirlos en
moléculas de agua:

2 Cr¥* +5H;0 + ClOg™ + 100H — 2 CrO,% + CI +10H" + 10 OH’
2 Cr** + 5H,0 + ClO3~ + 100H — 2 CrO,* + CI"+10H,0
Cuarta: Escribir la reaccion quimica completa.

1 Cry(S0g4)3 + 1 KCIO3 + 10 KOH — 2 K;CrO4 + 5 H,0 + 1 KCI + 3 K2SO4

Las 3 moléculas de K,SO, (sustancia que no interviene en la reaccion redox) se obtienen por
tanteo.
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4. VALORACION REDOX.

Es similar a la valoracion &cido base. Hay que determinar el nimero de moles de especie oxi-
dante y reductora que reaccionan entre si. Para ello, si “a” es el n° de electrones que captura la espe-
cie oxidante y “b” los que pierde la especie reductora, sin necesidad de ajustar la ecuacion comple-
ta, sabremos que “a” moles de especie reductora reaccionan con “b” moles de especie oxidante.
Légicamente, es necesario conocer qué especies quimicas son los productos de la reaccion y no sélo
conocer los reactivos.

Esto se comprueba facilmente en el siguiente ejemplo:

Ejemplo:

Se valoran 50 ml de una disolucién de FeSO, acidulada con H,SO4 con 30 ml de KMnQO40,25 M.
¢ Cual sera la concentracion del FeSO, si el MnO4 pasa a Mn?*?

Reduccion: MnO4 + 8 H +5 e — Mn** + 4 H,0
Oxidacion: Fe®* > Fe®* +1¢

Multiplicando la segunda semirreaccion por 5 y sumando ambas, podras comprobar que que-
da la siguiente ecuacion iénica:

MnO, +8 H*+5 Fe”* — Mn*" +4 H,0 + 5 Fe**

Convertimos el ajuste ionico en molecular, como viste anteriormente:

KMnQO4 + 4 H;SO4+5 FeSOs — MnSO4 + 4 H,0 + 5/2 Fep(SO4); +1/2 K,SO,
Resolvemos como cualquier problema de estequiometria:

1mol de KMnOyreacciona con 5 moles de FeSO, por tanto de 0,0075 moles de KMnO, ob-
tendremos n=0,0375 moles de FeSO,. Y de aqui deducimos que la molaridad de la disolucion de
FeSO4es M=0,75M.

Ejercicio

Cuando se hace reaccionar permanganato de potasio con acido clorhidrico se obtienen, entre otros
productos, cloruro de manganeso (I1) y cloro molecular. a) Ajuste y complete la reaccion. b) Calcu-
le el volumen de cloro, medido en condiciones normales, que se obtendra al hacer reaccionar 100 g

de permanganato de potasio con exceso de acido clorhidrico. Masas atomicas: K=39,1; Mn=54,9;
0=16,0; CI=35,5; H=1,0. R = 0,082 atm L K™ mol ™.

TIPOS DE REACCIONES REDOX (SEGUN SU ESPONTANEIDAD).
« Reacciones espontaneas: Se produce energia eléctrica a partir de la energia liberada en
una reaccién quimica): Pilas voltaicas

» Reacciones no espontaneas: Se producen sustancias quimicas a partir de energia eléctrica
suministrada): Electrolisis
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5. PILAS VOLTAICAS (CELULAS GALVANICAS).

Si se introduce una barra de Zn en una disolucién de CuSO4 (Cu®* + SO,%) se produciré es-
pontaneamente la siguiente reaccion:

Cu?* (aq) + Zn (s) — Cu (s) + Zn** (aq)

El Zn se oxida (pierde electrones) y el Cu®* se reduce (los gana).

Si hacemos que las reacciones de oxidacion y reduccién se produzcan en recipientes separa-
dos (semiceldas), y las conectamos ente si para que los electrones perdidos en la oxidacion del Zn

circulen por el exterior y sean los que producen la reduccion del Cu** a Cu, tendremos una pila,
puesto que la circulacion de electrones es precisamente la corriente eléctrica.

5.1 TIPOS DE ELECTRODOS.

Se llama asi a cada barra metélica sumergida en una disolucion del mismo metal. En una pila
hay dos electrodos:

» Anodo: Se lleva a cabo la oxidacion (alli van los aniones). En el ejemplo anterior seria el
electrodo de Zn.

« Catodo: Se lleva a cabo la reduccion (alli van los cationes). En el ejemplo anterior seria el
electrodo de Cu.

5.2 PILA DANIELL.

Consta de dos semiceldas, una con un electrodo de Cu en una disolucion de CuSQO, y otra con
un electrodo de Zn en una disolucion de ZnSO,.

Estan unidas por un puente salino que evita que se acumulen cargas del mismo signo en cada
semicelda.

r . Puente salino

[ Movimiento de cationes !
} |=—Movimiento de aniones |
| 1

! 2etZn2t | - : 2
} 7n | Disolucion Dlsoluaon:
g \de ZnSO, de CusO,|

Entre los dos electrodos se genera una diferencia de potencial que se puede medir con un
voltimetro.
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Representacion esguematica de una pila

Anodo Puente salino Catodo
La pila anterior se representaria: Zn (s) | ZnSO4 (aq) || CuSO4(aq) | Cu (s)

5.3. PILAS COMERCIALES.

®

Carcuso ce acero nicuelcdo

Grafito

MnO; 1+C)
MNECI [+ZnCl,)
Zn

Zn [+Fgl

_ KOH
Za|OH|;

4

TR o (40

G =
Salina Alcalina De mercurio

Hay varios tipos conocidos:

Salinas (suelen ser de Zn/C)

Alcalinas(suelen ser de Zn/Mn)

Recargables (suelen ser de Cd/Ni)

De Mercurio 0 de boton (suelen ser de Zn/Hg)
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6. POTENCIAL DE REDUCCION. ESCALA DE POTENCIALES. ESPON-
TANEIDAD DE UN PROCESO REDOX.

Las pilas producen una diferencia de poten-  ajgunos potenciales normales de reduccion (25 °C)

cial (AEpiia) que puede considerarse como la  Sistema Semirreacciéon E° (V)
diferencia entre los potenciales de reduccién  Li*/Li Li*le — Li -3,04
de los dos electrodos que la conforman: K"/ K K'+le >K —2,92
Ca’* /Ca Ca®*+2e —Ca —2,87

Na* / Na Na'+ 1e — Na -2,71

AEpila = Ecatodo - Ecnodo Mgz+ / Mg Mgz++ 2¢ - Mg -2,37

AP/ Al AP +3e - Al ~1,66

Consideraremos que cada semirreaccion de Mn? /'Mn Mn®* +2¢ — Mn -1,18
reduccién viene dada por un potencial de re- 2 /Zn an:’f 2e >2Zn 0,76
duccion. Como en el catodo se produce la Egz ; g; Egz ' 3 £ Eg ‘8"71‘1"
reduccion, en todas las pilas Ecatodo > Eanodo- o/ Cd Ca? + 26 Cd 040
) _ _ Ni** / Ni Ni*" +2e — Ni -0,25

Cada pareja de sustancia oxidante-reductora  gn2+/sn Sn% +2e - Sn ~0,14
tendra una mayor o menor tendencia a estar  Pb?*/Pb Pb’* +2e —Pb -0,13
en su forma oxidada o reducida. H/ H, 2H +2¢ > H, 0,00
Cu*/Cu Cu”+2e —>Cu 0,34

El que se encuentre en una u otra forma 12/ - kr2e2l 053
dependeré de la otra pareja de sustancia oxi- ™M"O: /MNO:MO; -+ 2H,0 + 3&” — MnO,+ 4 OH™ 0,53
dante-reductora. Hg /Hg Hg”™ +2e —2Hg 0.79
Ag'/ Ag Ag'+1le —> Ag 0,80

Br,/ Br~ Br,+2e —> 2Br 1,07

Cly/CIh Cl,+2e —»2CI 1,36

Au** / Au Au¥ +3e — Au 1,50

MnO, / Mn** MnO, +8H'+5e — Mn**+2H,0 151

¢ Que especie se reducira? Sencillamente, la que tenga un mayor potencial de reduccion.

Electrodo de hidrogeno. Pilas con hidrégeno.

Al potencial de reduccién del electrodo de hidrégeno se le asigna por convenio un potencial
de 0,0 V.

Reaccion de reduccion: 2H +2e — H,

Un electrodo de hidrégeno es una lamina de platino sobre el que se burbujea H, a una presién
de 1 atm a través de una disolucién 1 M de H”.

Toda pareja oxidante-reductora que tenga mas tendencia a reducirse que los H* tendran un po-
tencial de reduccion E > 0. Igualmente, toda pareja oxidante-reductora que tenga menos tendencia a
reducirse que los H™ tendran un potencial de reduccion E < 0.

En la tabla adjunta se muestran muchos de los potenciales de reduccion.
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Puente sal
uente salino H, @) Zn H, (@)
) - :
. ;’:1 R
| =—2n?
Hoe—2l B H——d
Anodo () | Anodo (-) Catodo (+)

Cu?*(ac) + 2e=Cu H, (@)= 2H"(ac) +2¢° In—+ Zn**(ac) « 2¢ 2ZH*(ac) = 2e~>H, g)

Segun sea el potencial de reduccion del metal menor 0 mayor que 0 reaccionard o0 no reaccio-
nara con los &cidos para [H'] = 1 M.

Ejemplos:
Comportamiento de metales (Zn y Cu) frente a acidos.

o Zn+2H" - Zn* +H,
e Cu+2H"— no reacciona

Decir si sera espontanea la siguiente reaccion redox: Cl,(g) + 21" (aq) — 2CI" (aq) + 12 (S)
La reaccion dada es la suma de las siguientes semirreacciones:

Red. (catodo): Cly(g) + 26 — 2CI (aq)
Oxid. (anodo): 2 I'(aq) — 1, (s) + 2e°

Para que la reaccion sea espontanea tiene que cumplirse que AEpila > 0:

AEp"a: Ecatodo_ Eénodo = +1,36 V - 0,54 V = +0,72 V > O

Luego es espontanea (las moléculas de ClI, tienen mas tendencia a reducirse que las de I5).
7. ELECTROLISIS.

Cuando la reaccidn redox no es espontanea en un sentido, podra suceder si desde el exterior se
suministran los electrones. En el ejercicio anterior en el que el electrodo de Magnesio hacia de
anodo (se oxidaba) frente al de plata que hacia de catodo formando una pila de f.e.m = 3,17 V, se

puede forzar la formacidén de Mg(s) (reduccion) si desde el exterior se suministran los 3,17 V que se
necesitan vencer (por ejemplo, usando una pila que proporcione mayor voltaje).
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7.1 APLICACIONES DE LA ELECTROLISIS.

La electrdlisis se utiliza industrialmente para obtener metales a partir de sales de dichos meta-
les, utilizando la electricidad como fuente de energia.

©
! |  Catodo

Anodo

Catodo Anodo {objeto
Impure q e cobre deplata M W Metabco
da cobre pura 2 a recubrir

Baros | _——sesslime ~ 0n e ) AQICN). |
Ao CuS0,(a0) /S0 i AGICN), |
el s A

Agis)—» Aglag) + e

Cu™ (aq) + 26 —=Cufs) |
[ Reducclidn [ Oxidacion

Cuis)-»Cu' (aq) - 28 Ag(ag) =2 —wAgis) |

Oxidacion Reduccion |
Electrorrefinado Cu. Electrodeposicion Ag

Se llama galvanoplastia al proceso de recubrir un objeto metalico con una capa fina de otro
metal

:Ejemplo: Zn** + 2 e — Zn (cincado) (en este caso los e los suministra la corriente eléctri-
ca).
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7.2. COMPARACION DE LA POLARIDAD DE LOS ELECTRODOS EN PILAS Y
ELECTROLISIS.

Cuba electrolitica (A  [Pia electroguimica)
+ SoEETogmeEE - = +
Salida Entrada iMovimierito d‘q“elqcuon%‘ Salida Entrada
oxidacion reduccién_i' "= Semirreaccion oxidacion reduccion

7.3. ECUACION DE FARADAY.

La carga de un electrén es de 1,6x10*° C y la de 1 mol de electrones (6,02x10%) es el produc-
to de ambos nimeros: 96500 C, conocido normalmente como 1 F (Faraday).

Con un mol de electrones se es capaz de reducir 1 mol de metal monovalente, mientras que se
precisaran 2 moles de e para reducir un mol de metal divalente, etc... En general, si “a” es la carga

del cation, se precisaran “a” moles de ¢ para reducir un mol del citado metal: M**(aq) + ae —
M(s)

Aplicando la siguiente proporcion, sustituyendo “Q” por “l x t” (mas faciles de medir) y
despejando “m” se obtiene:

1molMetal ax96500C M., xIxt
m@M,  Q )= 29650
9)/ My ax96500

Todavia se sigue usando el concepto de Masa equivalente definido como:

. M atom
Mequiv = ———

(a=n° de electrones transferidos)

de manera que la ecuacion podemos expresarla como:
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@) Meqxlxt
m S —
g 96500

( )_Mequ
™97 = "96500

Ejemplo:

Se realiza la electrolisis de un disolucion de tricloruro de hierro, haciendo pasar una corriente de
10 A durante 3 horas. Calcula la cantidad de hierro depositado en el catodo.

El tricloruro en disolucion estara disociado: FeCls — 3 CI™ + Fe®*

La reduccion sera: Fe** +3e — Fe

5589 4 10Ax3x3600s
M, xIxt mol M

ax 96500 3mole” 96500 C
mol M mol e”

m(g) = =20,82¢
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8. APLICACIONES INDUSTRIALES DE PROCESOS REDOX,

8.1. ELECTROLISIS DEL NaCl

La reaccion: 2 Na + Cl, —» 2 NaCl es
una reaccién espontanea
E(CI/2CI") > E(Na'/Na)

puesto  que

Légicamente, la reaccion contraria Serd  na metal o

no espontanea:

2 NaCl -2 Na + Cl,

Red. (cat.): 2 Na'(ag) + 26 — 2 Na (s)
Oxid. (anodo): 2CI'(ag) — Clx(g) + 2e~

fundido

Na

“LiiiNac)
- fondido

AEpilaz Ecatodo— Eanodo= —2,71 V — 1,36

V=-407V

2

e

Catodo (-)

El valor negativo de Epi, reafirma que la reaccion no es espontanea. Pero suministrando un

voltaje superior a 4,07 V se podra descomponer el NaCl en sus elementos: Na 'y Cl,.

8.2. PROTECCION CATODICA.

Para prevenir la corrosion se lleva a cabo la “proteccion catodica” que consiste en soldar a la
tuberia de hierro a un anodo de Mg que forma una pila con el Fe y evita que éste se oxide, ya que

quien se oxida es el Mg

A

Mg - Mgp' +06

Tuberia protegida por
un anodo de Magne-
sio.
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REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES

Numero de oxidacién y conceptos generales.

1.-

Determina los estados de oxidacion de todos los elementos quimicos presentes en
las siguientes sustancias: acido sulfurico, &cido nitrico, &cido fosforico, acido hipoclo-
roso, cloruro de calcio, sulfato de hierro (111).

Determina los estados de oxidacion de todos los elementos quimicos presentes en
las siguientes sustancias: yoduro de plata, trioxido de azufre, ion sulfito, ion cromato,
ion perclorato, ion nitrito.

Ajuste redox

3.-

El zinc reacciona con el acido nitrico para dar nitrato de zinc y nitrato de amonio en
disolucién a) Escribe y ajusta la reaccion por el método del ion electrén; b) calcula
los gramos de acido nitrico que se necesitan para disolver 10 g de zinc.

Ajusta por el método del ion-electron las siguientes reacciones en medio acido:
a) K>Cr,0O7 + HI + HCIO, — CI‘(C|O4)3 + KCIO4 + |, + H,O

b) Sb,S; + HNO3 = Sh>,05 + NO> + S + H,0

C) KIOz + Kl + H,SO,4 — |, + K;SO4 + HO

d) K>Cr,O7 + HCI — CrCl; + Cl, + KCI| + H,O

e) I, + HNO3z — NO + HIO3 + H,0

f) KMnO4 + FeCl, + HClI — MnCl, + FeCl; + KCI + H,O

Ajusta por el método del ion electron las siguientes reacciones en medio basico:
a) MnO; + KCIO3; + KOH — K;MnO,4 + KCI + H;0;

b) Br, + KOH — KBr + KBrO3 + H,0;

¢) KMnO,4 + NH3z — KNO3 + MnO;, + KOH + H,0

Escribe y ajusta la siguiente reaccion redox, indicando la especie que se oxida y la
gue se reduce, asi como la oxidante y la reductora: el permanganato de potasio y el
acido sulfhidrico, en medio acido sulfarico forman azufre y sulfato de manganeso (I1).

Sabiendo que la reaccion del dicromato de potasio (K,Cr,O7) con cloruro de estafio
(I en presencia de acido clorhidrico conduce a la obtencion de cloruro de estafio
(IV) y cloruro de cromo (lll), escribe y ajusta la correspondiente reaccion redox.

Ajustar por el método del ion-electron, la reaccion de oxidacién de yoduro de potasio
a yodo mediante clorato de potasio en medio basico (pasando a cloruro de potasio).
¢,Cuénto clorato de potasio se necesitara para obtener 250 g de yodo suponiendo
gue la reaccion es total?

Completar y ajustar, por el método del ion-electrén, las siguientes reacciones:
a) acido sulfhidrico con dicromato de potasio en medio acido clorhidrico para dar
azufre y Cr*"; b) diéxido de azufre con permanganato de potasio en medio acido
sulfarico para dar &cido sulfirico y Mn®*; c¢) arsenito de potasio con permanganato de
potasio en disolucion de KOH para dar arseniato y dioxido de manganeso.

Valoracion redox.
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10.-

Ponemos en un vaso de precipitados 175 ml de cloruro de hierro (ll), acidulados con
HCI, que se valoran con 47 ml. de una disolucion de dicromato de potasio (K2Cr,0O7)
0,20 M, a) Formula y ajusta la reaccion redox sabiendo que se forman cloruro de hie-
rro (IlI) y cloruro de cromo (lll); b) calcular la masa de cloruro de hierro (Il) contenida
en el vaso.

Pilas y Potenciales de reduccion.

11.-

12.-

13.-

14 -

15.-

16.-

17.-

18.-

19.-

En las dos pilas formadas por siguientes electrodos: a) cobre-plomo y b) plomo-
hierro, predecir la polaridad de los electrodos (anodo y catodo) en cada caso, la
f.e.m. de la pila, las notaciones de las mismas y las reacciones que tienen lugar en
cada una. Potenciales de reduccién (V): Cu®*/Cu: 0,34; Pb*/Pb: —0,13; Fe*/Fe: —
0,44.

Los potenciales normales de reduccion en condiciones estandar de los pares
Cu?*/Cu, Pb%/Pb y zZn*/Zn son respectivamente, 0,34 V, —-0,13 V y -0,76 V.
a) Explica, escribiendo las reacciones correspondientes qué metal/es producen des-
prendimiento de hidrégeno al ser tratados con un acido b) Haz un esquema y escri-
be las reacciones de anodo y catodo de la pila formada por electrodos de Zn y Pb.

Deduce razonadamente y escribiendo la ecuacion ajustada: a) Si el hierro en su es-
tado elemental puede ser oxidado a Fe(ll) con MoO,* b) Si el hierro(ll) puede ser
oxidado a Fe(lll) con NOs™. Datos: Eo(M0oO,*/M0*") = 0,51 V; Eo(NO3/NO) = 0,96 V;
Eo(Fe®*/Fe*) = 0,77 V; Eq(Fe*/Fe®) = -0,44 V.

De los siguientes metales: Al, Fe, Ag, Au y Ni, justifica cuales reaccionaran esponta-
neamente con iones Cu?*. Escribe las reacciones que se produzcan. (Eq(reduccién)
(V): AP* > Al = —-1,66; Fe** — Fe ==0,44; Ag* — Ag = 0,80; Au®*" — Au = 1,50; Ni**
— Ni = —0,25; Cu** - Cu=0,34)

Considera la reaccion: HNO3z + Cu — Cu(NO3), + NO(g) + H,O a) Ajuste la reaccion
por el método del ion-electron. b) ¢ Qué volumen de NO (medido a 1 atm y 273 K) se
desprendera si se oxidan 2,50 g de cobre metalico?

Una muestra de 20 g de laton (aleacion de cinc y cobre) se trata con acido clorhidri-
co, desprendiéndose 2,8 litros de hidrogeno gas medidos a 1 atm y 25 °C.
a) Formule y ajuste la reaccién o reacciones que tienen lugar. b) Calcule la compo-
sicion de la aleacion, expresandola como % en peso. Datos: R = 0,082 atm:|-K™
L. mol™; E¢(Zn?**1Zn) = 0,76 V; Eo(Cu?*/Cu) = +0,34 V; Eo(H'/H,) = 0,00 V;

Razona cual de las siguientes reacciones sera posible y completa éstas: a) Cu®*+ H*
—:b) Cu®*+H, - ; c) Cu’ + H" —; d) Cu’ + H, —. Datos: [Cu** + 2e” — Cu (Eo =
0,34 V); 2H" + 2e - H, (Eo =0,00 V)].

Dados los datos de potencial estandar de reduccion de los siguientes sistemas:
Eo(l2/I") = 0,53 V; Eo(Bro/Br) = 1,07 V Eo(Cl,/CI") = 1,36 V. Indica razonadamente:
a) ¢ Cudl es la especie quimica mas oxidante entre otras las mencionadas anterior-
mente? b) ¢Cual es la forma reducida con mayor tendencia a oxidarse? c) ¢Es es-
pontanea la reaccion entre el cloro molecular y el ion ioduro? d) ¢Es espontanea la
reaccion entre el ion cloruro y el bromo molecular?

Los electrodos de una pila galvanica son de aluminio y cobre. a) Escriba las semire-
acciones que se producen en cada electrodo, indicando cual sera el anodo y cuél
sera el catodo b) Calcule la fuerza electromotriz de la pila. c) ¢ Cudl sera la represen-
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20.-

21.-

22.-

23.-

24 -

tacion simbdlica de la pila? d) Razone si alguno de los dos metales produciria hidro-
geno gaseoso al ponerlo en contacto con acido sulfarico. Datos: Potenciales norma-
les; A**/ Al= 1,67 V Cu®*/Cu = 0,35 V; H/ H,= 0,00 V.

Razone: a) Si el cobre metal puede disolverse en HCI 1 M para dar cloruro de cobre
(I) e hidrégeno molecular (Hy). b) ¢Podria disolverse el Zn? Datos: Eo (V) Cu?*/Cu°
=0,34; 2H*/H, =0,00; Zn*/Zn =-0,76.

Dados los equilibrios: KMnO4 + FeCl, + HCI — MnCl; + FeClsz + KCI + H,0O; KMnO4
+ SnCl, + HCI 3 MnCl; + SnCl, + KCI + H,O a) Ajuste ambas reacciones Y justifique
si estan desplazadas a la derecha; b) Calcule el volumen de KMnO4 0,1 M necesario
para oxidar el Fe?* y el Sn** contenidos en 100 g de una muestra que contiene par-
tes iguales en peso de sus cloruros. Datos: (Eg):MnO, /Mn?* = 1,56; E, Fe*'/ Fe*" =
0,77; E, Sn**/ Sn** = 0,13.

El &cido nitrico en disolucion 1 M reacciona con niquel metalico produciendo nitrato
de niquel y monéxido de nitrégeno. Calcule el potencial normal de la reaccion y de-
duzca si se produciria esta reaccion con el oro metal. Indique los agentes oxidante y
reductor en cada caso: Datos: Eo(NOs/NO) = 0,96 V ; E, (Ni**/Ni) = -0,25 V ;
Eo (Au®*/Au) =1,50 V.

Dada la siguiente tabla de potenciales normales: a) Escriba = Ce*'/Ce®* 1,61V
la notacion de una pila en la que ambos electrodos sean = cJ,/CI 1,36 V
metalicos, eligiendo los dos pares redox que den lugar a | go3+/pa2* 0.77 V
una fuerza electromotriz maxima y calcule el valor de la cu?*icu 0.34V
misma. b) Calcule la diferencia de potencial minima que se PbZ/Pb —O’ 13V
debe aplicar a una celda electrolitica que contiene cloruro - :
ferroso fundido para que se deposite el metal. Fe2+{Fe —0,44 V
Zn“"Zn -0,76 V

Be’'/Be | -1,85V

Indicar qué reacciones tienen en el anodo y el catodo y el voltaje de la pila corres-
pondiente: a) Zn** — Zny Pb?** — Pb; b) Cl, - 2 CI"y Cd** — Cd; ¢) Ag"* - Agy
Pb®*" — Pb. Datos: Eo(Zn**/Zn) = —0,76 V; Eo(Pb?/Pb) = -0,13 V; Eo(Cl,/CI") = 1,36 V;
Eo(Cd**/Cd) = —0,40 V; Eo(Ag*/Ag) = 0,80 V.

Electrolisis.

25.-

26.-

27 .-

28.-

Electrolizamos una disolucion de sulfato de cinc (ll) usando corriente de 15 A: duran-
te 5 minutos, la cantidad de metal depositada en el catodo es de 1,53 g; a) escribe la
reacciones gue se producen en anodo y catodo (sabemos que el anodo se despren-
de O y que disminuye el pH de la disolucion); b) calcula la masa atomica del Zn.

Se montan en serie dos cubas electroliticas que contienen disoluciones de AQNO3 y
de CuSQ,, respectivamente. Calcula los gramos de plata que se depositaran en la
primera si en la segunda se depositan 6 g de Cu.

Durante la electrolisis del cloruro de magnesio fundido: a) ¢cuantos gramos de Mg
se producen cuando pasan 5,80-10° Culombios a través de la célula? b) ¢cuénto
tiempo se tarda en depositar 1,50 g de Mg con una corriente de 15 A?

¢,Qué volumen de cloro se obtiene a 27 °C y 700 mm de Hg de presién en una
electrodlisis de NaCl, haciendo pasar una corriente de 100 A durante 10 horas?
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29.- Deseamos recubrir de plata un tenedor metalico mediante la electrolisis de una diso-
lucién de nitrato de plata. ¢ Actuara como anodo o como catodo el tenedor? ¢ Duran-
te cuanto tiempo tiene que pasar una corriente de 2 A para platear la superficie de
20 cm? si se desea que la capa depositada sea de 0,1 mm de espesor sabiendo que
la densidad de la plata es de 10,5 g/cm®?

30.- El cinc metélico puede reaccionar con los iones hidrégeno oxidandose a cinc(ll).
a) ¢ Qué volumen de hidrégeno medido a 700 mm de mercurio y 77°C se despren-
derd si se disuelven completamente 0,5 moles de cinc? b) Si se realiza la electrolisis
de una disolucion de cinc(ll) aplicando una intensidad de 1,5 amperios durante 2
horas y se depositan 3,66 g de metal, calcule la masa atdmica del cinc. Datos: F =
96500 C.

171



Oxidacién-Reduccién Quimica 2° Bachillerato

REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 1

. Se sabe que el flior desplaza al yodo de los yoduros para formar el fluoruro co-

rrespondiente.
a) Escriba las semirreacciones que tienen lugar.
b) Sabiendo que E° (I,/I) =+ 0,53V, justifique cudl de los tres valores de E° si-

guientes: + 2,83 V; + 0,53 Vy - 0,47 V, correspondera al par F2/F.

2.

Dadas las siguientes reacciones: Mg+ 3+ O, — MgO
Mg + Clz —> MgCl;
a) Explique lo que ocurre con los electrones de la capa de valencia de los elemen-
tos que intervienen en las mismas.
b) ¢Qué tienen en comin ambos procesos para el magnesio?
c) ¢ Tienen algo en comin los procesos que le ocurren al oxigeno y al cloro?

. Cuando el 6xido de manganeso (IV) reacciona con dcido clorhidrico se obtiene clo-

ro, cloruro de manganeso(II)y agua.

a) Ajuste esta reaccion por el método del ion-electrén.

b) Calcule el volumen de cloro, medido a 20°C y 700 mm de mercurio de presidn,
que se obtiene cuando se afiade un exceso de dcido clorhidrico sobre 20 g de un
mineral que contiene un 75% en peso de riqueza en diéxido de manganeso.

Sol:4,48 L.

Datos: Masas atémicas: O = 16; Mn = 55.

4.

El yodo reacciona con el dcido nitrico diluido formando dcido yédico y didxido de

nitrégeno.

a) Ajuste la reaccién por el método del ion-electron.

b) Calcule los gramos de yodo y de dcido nitrico necesarios para obtener 2 litros
de NO: (g) medidos en condiciones normales. Sol:2,26 g de yodo: 5,607 g de
dcido nitrico.

Masas atdmicas: H= 1; N= 14; O= 16; I= 127.

5.

El T,O05 oxida al CO, gas muy téxico, a diéxido de carbono en ausencia de agua, re-

duciéndose él a I,.

a) Ajuste la reaccion molecular por el método del ion-electrdn.

b) Calcule los gramos de I,Os necesarios para oxidar 10 litros de CO que se en-
cuentran a 75°Cy 700 mm de mercurio de presién. Sol: 21,51 g.
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Masas atémicas: C=12: O =16; I = 127.

6. Si se introduce una ldmina de cinc en una disolucién de sulfato de cobre (II), se
observa que el cobre se deposita en la ldmina, se pierde el color azul de la disolu-
cion y la Iamina de cinc se disuelve.

a) Explique, razonadamente, este fenémeno.
b) Escriba las reacciones observadas.

7. A través de una cuba electrolitica que contiene una disolucion de nitrato de cobal-
to (II) pasa una corriente eléctrica durante 30 minutos, depositdndose en el cdto-
do 5 g de cobalto.

a) Calcule la intensidad de la corriente que ha circulado. Sol: I=9,08 A.
b) ¢Cudl es el nimero de dtomos de cobalto depositados? Sol:5,1x10%atomos de
Co.
Masas atémicas: Co = 59; F = 96500 C.

8. Se desea conocer la cantidad de electricidad que atraviesa dos cubas electroliticas
conectadas en serie, que contienen disoluciones acuosas de nitrato de plata, la pri-
mera, y de sulfato de hierro (II), la segunda. Para ello se sabe que en el cdtodo de
la primera se han depositado 0'810 g de plata.
a) Calcule la cantidad de electricidad que ha atravesado las cubas.
b) Calcule la cantidad de hierro depositada en el catodo de la segunda cuba.
c) Indique alguna aplicacién de la electrdlisis.

Datos: F = 96500 C. Masas atdémicas: Fe = 56; Ag = 108.

Sol: a) Q=123,75 C; b) 0,21 g de Fe.

9.-El diéxido de manganeso reacciona en medio de hidréxido de potasio con clorato de
potasio para dar permanganato de potasio, cloruro de potasio y agua.

a) Ajuste la ecuacion molecular por el método del idn-electrén.

b) Calcule la riqueza en didxido de manganeso de una muestra si 1 g de la misma
reacciona exactamente con 0,35 g de clorato de potasio.
Datos: masas atdmicas: O=16; Cl=35,5; K=39; Mn=55.

10.-Se hace reaccionar una muestra de 10 gramos de cobre con dcido sulfdrico obte-
niéndose 23,86 g de sulfato de cobre (IT), ademds de diéxido de azufre y agua.

a) Ajusta la reaccién molecular que tiene lugar por el método del ién-electrdn.

b) Calcula la riqueza de la muestra inicial de cobre.

DATOS: Ar (H)=1u; Ar (O)=16 u; Ar (S)= 32 u; Ar (Cu)= 635 u.

Sol: b) 95,3 % de riqueza en Cu.

11.-a) ¢Qué cantidad de electricidad es necesaria para que se deposite en el cdtodo
todo el oro contenido en 1 L de disolucién 0,1 M de cloruro de oro (III)?
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b) ¢Qué volumen de dicloro, medido a la presién de 740 mm Hg y a 25 °C, se despren-
derad del anodo?

DATOS: R=0,082 atm - L - mol-1- K-1; Ar (Cl) = 35,5 u; Ar (Au) = 197 u; F = 96.500 C.
Sola) Q =28.950C; b)V = 3,76 L.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2

1. Para conocer la riqueza de un mineral de hierro se toma una muestra de 2,5 gramos
del mismo. Una vez disuelto el hierro en forma Fe?, se valora, en medio dcido
sulfdrico, con una disolucién de K2Cr,O7 con lo que se consigue oxidar el Fe (IT) a
Fe (III), reduciéndose el dicromato a Cr (III).

a) Ajuste la reaccion iénica por el método del idn electron.
b) Si en la valoracion se han gastado 32 mL de disolucién 0,16M de dicromato de
potasio, determine el porcentaje en hierro que hay en la muestra. Sol:71,68%.

Masa atémica: Fe = 56

2. A una disolucién acuosa de una sal de osmio se electroliza durante dos horas con
una corriente de intensidad 1,5 A. Calcule la carga del ion osmio en la disolucidn,
sabiendo que en el catodo se han depositado 3,548 g de osmio metdlico durante la
electrélisis.

Datos: Masa atémica: Os = 190,2 F = 96500 C.

3. Expliqgue mediante la correspondiente reaccién, qué sucede cuando en una disolu-
cion de sulfato de hierro (II) se introduce una ldmina de:
a) Cd
b) Zn

Datos: E° (Zn®*/Zn) = - 0,76 V; E° (Fe**/Fe) = 0,40 V; E° (Cd**/Cd) = - 0,40 V.

4. El monoxido de nitrdgeno gaseoso se prepara por reaccion del cobre metdlico con
dcido nitrico, obteniéndose, ademds, nitrato de cobre (IT)y agua.

a) Ajuste por el método del ion electron la reaccidn anterior.

b) ¢Cudntos moles de dcido y qué peso de cobre se necesitan para preparar 5 L de
mondxido de nitrégeno, medidos a 730 mm de mercurio y a la temperatura de
25°C? Sol:0,784 moles de acido nitrico; 18,67 g de cobre.

Datos: Masas atémicas: H=1,N=14; O=16; Cu= 63 5.

5. Con los pares Hg*"/Hg y Cu®*/Cu, cuyos potenciales estdndar son, respectivamente,
0,95 Vy 0,34 V, se construye una pila electroquimica.
a) Escriba las semirreacciones y la reaccién global.
b) Indique el electrodo que actia como dnodo y el que actia como catodo.
c) Calcule la fuerza electromotriz de la pila.
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6. El dcido sulfdrico concentrado reacciona con el bromuro de potasio para dar sulfa-
to de potasio, bromo, diéxido de azufre y agua.

a) Iguale la reaccion por el método del ion electron.

b) Calcule el volumen de bromo liquido (densidad = 2,91 g/cm?) que se obtendrd al
tratar 59,5 g de bromuro de potasio con suficiente cantidad de dcido sulfdrico.
Sol:20,74 mL.

Masas atdomicas: K = 39; Br = 80.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

1. Se construye una pila con los pares Fe*/Fe y Sn*/sn®",
a) Indique qué par actda como dnodo, qué par actla como cdtodo y escriba las re-
acciones que tienen lugar en el electrodo.
b) Calcule la f.e.m. de la pila.
Datos: E° (Fe*/Fe) = - 0,45 V; E° (Sn*/Sn*)=0,15 V.

2. a) Defina el concepto electronico de oxidacién y reduccion.
b) Indique cudl o cudles de las semirreacciones siguientes: ClO;” — CI"; S — S04~
: Fe?”>Fe®"; corresponden a una oxidacién y cudl o cudles a una reduccién.
c¢) Indique la variacion del nimero de oxidacion del cloro, hierro y azufre.

3. a) ¢Qué cantidad de electricidad es necesaria para que se deposite en el catodo
todo el oro contenido en un litro de disolucién 0,1 M de cloruro de oro (III)?
b) ¢Qué volumen de cloro, medido a la presién de 740 mm de mercurio y 25° C, se
desprenderad en el dnodo?
Datos: F = 96500 C; Masas atdmicas: Cl = 35,5; Au = 197
Sol: a) Q=28952,9 C; b) V=3,76 L.

4. A la vista de los siguientes potenciales normales de reduccién:
E® (Na"/Na) = - 2,71 V; E° (H"/Hz2) = 0,00 V; E° (Cu'/Cu) = + 0,34 V

Razone:

a) Si se desprenderd hidrogeno cuando se introduce una barra de sodio en una di-
solucion 1 M de dcido clorhidrico.

b) Si se desprenderad hidrégeno cuando se introduce una barra de cobre en una di-
solucion acuosa de dcido clorhidrico 1 M.

c) Si el sodio metdlico podrad reducir a los iones Cu(IT).

5. A través de un litro de disolucion 0,1 M de nitrato de plata se hace pasar una co-

rriente de 0,15 A durante 6 horas.
a) Determine la masa de plata depositada en el catodo.
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b) Calcule la molaridad del ion plata una vez finalizada la electrdlisis, suponiendo
que se mantiene el volumen inicial de la disolucién.
Datos: F = 96500 C. Masas atémicas: N = 14; O = 16; Ag = 108.
Sol: a) 3,62 g ; b) 0,067M.

6. El dcido sulfirico reacciona con cobre para dar sulfato de cobre (IT), diéxido de
azufre y agua.

a) Ajuste, por el método del ién electrdn, la reaccién molecular.

b) ¢Qué masa de sulfato de cobre (II) se puede preparar por la accién de 2 mL de
dacido sulfurico del 96% de riqueza en peso y densidad 1,84 g/mL sobre cobre
en exceso? Sol:2,23 g de sulfato de cobre(IT).

Masas atomicas: H =1; O =16; S =32; Cu=635.

7. El dcido nitrico concentrado reacciona con carbono produciéndose didxido de
nitrégeno, diéxido de carbono y agua.

a) Ajuste, por el método del ién electrdn, la reaccién molecular.

b) Calcule el volumen de dioxido de carbono, medido a 25° € y 740 mm de presién,
que se desprendera cuando reaccione 1 kg de un carbon mineral, que tiene una
riqueza en carbono del 60 % con exceso de dcido hitrico.

Masa atomica: C = 12

8. El estafio metdlico, en presencia de dcido clorhidrico, es oxidado por el dicromato

de potasio a cloruro de estafio (IV) reduciéndose el dicromato a Cr (III).

a) Ajuste, por el método del ién-electron, la ecuacion molecular completa.

b) Calcule la riqueza en estafio de una aleacidn si un gramo de la misma una vez di-
suelta se valora, en medio dcido clorhidrico, con dicromato de potasio 0,1 M,
gastandose 25 mL del mismo. Sol:44,6%.

Masa atémica: Sn = 119

9. Se hace reaccionar una muestra de 10 g de cobre con dcido sulfirico obteniéndose
23,86 g de sulfato de cobre(II), ademds de didxido de azufre y agua. a) Ajuste la
reaccién molecular que tiene lugar por el método del ion-electrén. b) Calcule la ri-
queza de la muestra inicial en cobre. Datos: Masas atomicas H=1; O=16; S=32;
Cu=63,5.

10.100 g de bromuro de sodio se tratan con dcido nitrico concentrado de densidad
1,39g/mL y riqueza del 70%. En esta reaccion se obtienen dibromo, didxido de
nitrégeno, nitrato de sodio y agua. A) Ajuste la reaccién iénica y molecular b) Cal-
cule el volumen de dcido nitrico necesario para completar la reaccidn.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

1. El dcido sulfurico concentrado reacciona con el bromuro de potasio segln la reac-
cion:
HzSO4 + KBr — KzSO4 + Br‘z + SOz + Hzo
a) Ajuste, por el método del ion electrdn, la reaccién anterior.
b) Calcule el volumen de bromo liquido (densidad 2,92 g/ cm?®) que se obtendrd al
tratar 90,1 g de bromuro de potasio con suficiente cantidad de dcido sulfdrico.
Masas atdomicas: K = 39; Br = 80.

2. Dados los potenciales normales de reduccién E° (Pb #/ Pb) = -0,13 Vy E° ( Cu*/
Cu)=0,34V.
a) Escriba las semirreacciones y la reaccién ajustada de la pila formada.
b) Calcule su fuerza electromotriz de e indique qué electrodo actda como dnodo y
cudl como catodo.

3. Al pasar una corriente eléctrica por una disolucion acuosa de nitrato de cobalto
(IT) se desprende oxigeno en el dnodo y se deposita cobalto en el cdtodo. Calcule:
a) La intensidad de corriente que se necesita para depositar 8,42 g de Co de una
disolucién acuosa de Co(NO3). en 35 minutos.
b) El volumen de oxigeno gaseoso, medido en condiciones normales, que se des-

prende en el dnodo.
Datos: F = 96500 C. Masa atémicas: N = 14; O = 16; Co = 59.

4. Dada la siguiente reaccién redox en disolucién acuosa:
KMnOg4 + KT + HoSO4 — I, + MnSO4 + K2SO4 + H0
a) Ajuste la reaccion por el método del ion electron.
b) Calcule los litros de disolucién 2 M de permanganato de potasio necesarios para
obtener un kilogramo de yodo.
Masa atémicas: O = 16; K= 39; Mn = 55; T = 127.

5. Dada la reaccién redox en disolucién acuosa
KT + H2504 + K2Cr'207 —> K2504 + Hzo + Cr‘2(504)3 + Iz

a) Ajuste por el método del ion-electron la reaccidn.

b) Calcule la molaridad de la disolucién de dicromato de potasio, si 30 mL de la
misma reaccionan con 60 mL de una disolucion que contiene 80 g/L de yoduro de
potasio.

Masas atomicas: O = 16; K=39; Cr=52; I =127.

6. De las siguientes reacciones:
HCO3; + H — CO, + H,0
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CUO + NH3 —> Nz + Hzo +Cu
KCIO3 — KCI + O
a) Justifique si son fodos procesos redox.
b) Escriba las semirreacciones redox donde proceda.

7. Al hacer la electrdlisis del cloruro de sodio, se depositan 12 g de sodio en el cdtodo
Calcule:
a) Los moles de cloro gaseoso liberados en el dnodo.
b) El volumen que ocupa el cloro del apartado anterior a 700 mm de Hg y 100°C.
Masas atdmicas: Na = 23; Cl = 35,5.

8. a) ¢Reaccionarad una disolucion acuosa de dcido clorhidrico con hierro metdlico?
b) ¢Reaccionarad una disolucién acuosa de dcido clorhidrico con cobre?
¢) ¢Qué ocurrird si se afiaden limaduras de hierro a una disolucién de Cu®. Justifi-
que las respuestas.
Datos: E°(Cu®/Cu) = 0,34V ; E° (Fe*/Fe) = - 0,4V, E°(H'/H2)= 0,0 V.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

1. El KMnOj4, en medio dcido sulfdrico, reacciona con el H>O; para dar MnSOg4, O3,
Hzo Y K2504
a) Ajuste la reaccién molecular por el método del ion-electrdn.
b) ¢Qué volumen de O medido a 1520 mm de mercurio y 125 °C se obtiene a par-
tir de 100 g de KMnO4?
R= 0,082 atm-L-K™ mol™. Masas atémicas: C = 12; O = 16; K = 39; Mn = 55.

2. Una muestra de un metal se disuelve en dcido clorhidrico y se realiza la electrdlisis
de la disolucién. Cuando han pasado por la célula electrolitica 3215 C, se encuentra
que en el cdtodo se han depositado 1,74 g de metal. Calcule:

a) La carga del ion metdlico.
b) El volumen de cloro desprendido medido en condiciones normales.

Datos: F = 96500 C; Masa atémica del metal = 157,2

Sol: a) carga del ion 3; b) V=0,358 L.

3. Sabiendo que:
Zn (s) | Zn®* (1 M) [TH' (@ M)| Ha(1 atm)|Pt(s) E%ia=0,76 V
Zn(s) |zn*(1 M) 1| cu®(1 M) | Cu(s) E%ia= 1,10V

Calcule los siguientes potenciales estdndar de reduccidn:
a) E° (Zn*/zZn).

178



Oxidacién-Reduccién Quimica 2° Bachillerato

b) E° (Cu®*/Cu)

4. Por una cuba electrolitica que contiene cloruro de cobre (II) fundido, circula una
corriente eléctrica de 3 A durante 45 minutos. Calcule:
a) La masa de cobre que se deposita.
b) El volumen de cloro que se desprende, medido en condiciones normales.

Datos: F = 96500 C; Masa atémica: Cu = 63 5.

5. En una valoracidn, 31,25 mL de una disolucién 0,1 M de Na.C.04 (oxalato de sodio)
en medio dcido consumen 17,38 mL de una disoluciéon de KMnO4 de concentracion
desconocida. Sabiendo que el oxalato pasa a CO; y el permanganato a Mn?".

a) Ajuste la ecuacidn idnica por el método del ion-electron.
b) Calcule la concentracién de la disolucion de KMnQOs. Sol:0,072 M.

Datos: Masas atémicas: O = 16; K = 39; Mn = 55.

6. Se construye una pila, en condiciones estandar, con un electrodo de cobre y un
electrodo de aluminio.
a) Indique razonadamente cudl es el catodo y cudl el dnodo.
b) Calcule la f.e.m de la pila.

Datos: Potenciales estdndar de reduccién: Cu®/Cu= 0,34 V; AI*'/Al = -1,65 V.

7. Enmedio dcido sulfirico, el permanganato de potasio reacciona con Fe (IT) segun:
KMnOs + FeSOs + H2504 — MnSOs + Fep(S04)s + K2SOs + H0

a) Ajuste la reaccién por el método del ion-electron.
b) Calcule el ndmero de moles de sulfato de hierro (IIT) que se obtienen cuando
reaccionan 79 g de permanganato de potasio con la cantidad necesaria de Fe
(IT).
Masas atémicas: O = 16; K=39; Mn=55.

8. El principal método de obtencién del aluminio comercial es la electrolisis de las sa-
les de AI** fundidas.

a) ¢Cudntos culombios deben pasar a través del fundido para depositar 1kg de
aluminio? Sol: Q=10722222,22C.

b) Si una célula electrolitica industrial de aluminio opera con una intensidad de co-
rriente de 40.000 A. ¢Cudnto tiempo serd necesario para producir 1 kg de alu-
minio? Sol: +=268,05 s.

Datos: Faraday = 96500 C. Masa atémica: Al = 27.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

1. a) Indique los nimeros de oxidacion del nitrdégeno en las siguientes moléculas: Ny;
NO: N20 N:Os,.
b) Escriba la semirreaccion de reduccion del HNO3 a NO.

2. Se hace pasar una corriente de 0'6 A a través de un litro de disolucién de AgNO3
0’1 M durante 2 horas. Calcule:
a) La masa de plata que se deposita en el catodo.
b) La concentracion de ion plata que queda en la disolucion, una vez finalizada la
electrdlisis.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Ag = 108.

3. Dada la reaccion:
KMnO4 + FeSO4 + H2S04 —. MnSO4 + Fez(S04)3 + K2S04 + H20
a) Ajuste la reaccién anterior por el método del ion-electrén.
b) Calcule los mL de disolucion 0'5 M de KMnO4 necesarios para que reaccionen
completamente con 2'4 g de FeSQO;. Sol:6,4 mL.
Masas atémicas: O = 16; S = 32; Fe = B6.

4. El oxido nitrico (NO) se prepara segun la reaccion:
Cu+ HNOs —> CLI(NO3)2 + NO + Hzo
a) Ajuste la reaccion molecular por el método del ion-electrén.
b) Calcule la masa de cobre que se necesita para obtener 0'5 L de NO medidos a
750 mm de mercurioy 25 °C.
Datos: R = 0'082 atmL-K™-mol ™. Masa atémica: Cu = 63'5.

5. Dados los potenciales normales de reduccién E°(Pb*/Pb) = - 0'13 V y E°(Zn**/Zn) =
-076V
a) Escriba las semirreacciones y la reaccién ajustada de la pila que se puede for-
mar-.
b) Calcule la fuerza electromotriz de la misma.
c) Indique qué electrodo actia como danodo y cudl como cdtodo.

6. En medio dcido, el ion cromato oxida al ion sulfito segun la ecuacién:
CrO% +S03 +H" —»Cr3 +S03 +H,0
a) Ajuste la ecuacion ionica por el método del ion-electron.
b) Si 25 mL de una disolucién de Na,SOs3 reaccionan con 28'1 mL de disolucidn
0'088 M de K2CrQ4 , calcule la molaridad de la disolucién de Na.SOs. Sol:0,148
M.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

Razone la certeza o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Todas las reacciones de combustidn son procesos redox.
b) El agente oxidante es la especie que dona electrones en un proceso redox.
c) El anodo, en una pila, es el electrodo en el que se lleva a cabo la oxidacion.

De los dcidos débiles HNO; y HCN, el primero es mads fuerte que el segundo.

a) Escriba sus reacciones de disociacion en agua, especificando cudles son sus ba-
ses conjugadas.

b) Indique, razonadamente, cudl de las dos bases conjugadas es la mds fuerte.

La siguiente reaccién redox tiene lugar en medio dcido:
MnO; + CI"+ H — Mn®* + CI, + Hz0

Indique, razonando la respuesta, la veracidad o falsedad de las afirmaciones siguien-
tes:

a) ElICI es el agente reductor.

b) El MnOs experimenta una oxidacién.

c) En la reaccién, debidamente ajustada, se forman también 4 moles de H>O por
cada mol de MnOj .

El bromuro sédico reacciona con el dcido nitrico, en caliente, segln la siguiente
ecuacion:
NaBr + HNO3 —> Br‘z + NOz + NGNOs + Hzo
a) Ajuste esta reaccién por el método del ion electron.
b) Calcule la masa de bromo que se obtiene cuando 100 g de bromuro de sodio se
tratan con dcido nitrico en exceso.

Masas atémicas: Br = 80; Na = 23.

5.

Razone la certeza o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) Todas las reacciones de combustion son procesos redox.
b) El agente oxidante es la especie que dona electrones en un proceso redox.
c) El dnodo, en una pila, es el electrodo en el que se lleva a cabo la oxidacion.

Para cada una de las siguientes electrolisis, calcule:

a) La masa de cinc metdlico depositada en el cdtodo al pasar por una disolucién
acuosa de Zn?* una corriente de 1'87 amperios durante 42,5 minutos.

b) El tiempo necesario para que se depositen 0,58 g de plata tras pasar por una di-
solucién acuosa de AgNO3 una corriente de 1,84 amperios.
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Datos: F = 96500 C. Masas atomicas: Zn = 65,4; Ag = 108
Sol: a) m=1,61 g de Zn; b) t=281,6 s.

7. A partir de los valores de potenciales normales de reduccion siguientes: (Cl2/2CI")
=+1'36 V; (I/2I) = +0,54 V; (Fe**/Fe?*) = +0,77 V, indique, razonando la respuesta:
a) Si el cloro puede reaccionar con iones Fe*'y transformarlos en Fe*".
b) Si el yodo puede reaccionar con iones Fe*" y transformarlos en Fe*".

8. Dos cubas electroliticas, conectadas en serie, contienen una disolucion acuosa de
AgNOs, la primera, y una disolucién acuosa de H2SOs, la segunda. Al pasar cierta
cantidad de electricidad por las dos cubas se han obtenido, en la primera, 0,090 g
de plata. Calcule:

a) La carga eléctrica que pasa por las cubas. Sol:Q=80,41C.
b) El volumen de Hz, medido en condiciones normales, que se obtiene en la segunda
cuba. Sol: V=9,33 mL.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Ag = 108; H = 1.

9. La siguiente reaccion redox tiene lugar en medio dcido:
MnO4 + Ag + H — Mn® + Ag" + H,0
a) Ajuste esta reaccion por el método del ion electron.
b) Calcule los gramos de plata metdlica que podria ser oxidada por 50 mL de una
disolucion acuosa de MnO4” 0,2 M. Sol:5,4 g de plata.
Masa atdomica: Ag = 108.

10.El dacido nitrico reacciona con el sulfuro de hidrégeno dando azufre elemental (S),
mondxido de nitrégeno y agua.
a) Escribay ajuste por el método del ion electrdn la reaccion correspondiente.
b) Determine el volumen de H»S, medido a 60°C y 1 atmésfera, necesario para que
reaccione con 500 mL de HNO3 0,2 M. Sol:4,1 L.
Datos: R = 0,082 atmL-K™:mol™.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

1. Al realizar la electrolisis de ZnCl; fundido, haciendo pasar durante cierto tiempo
una corriente de 3 A a través de una celda electrolitica, se depositan 24’5 g de
cinc metdlico en el catodo.

Calcule:

a) El tiempo que ha durado la electrolisis.

b) El volumen de cloro liberado en el dnodo, medido en condiciones normales.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Zn = 65'4.

a) Se hace pasar una corriente eléctrica de 1'5 A a través de 250 mL de una di-
solucién acuosa 0'1 M en iones Cu'?. ¢Cudnto tiempo tiene que transcurrir para
que todo el cobre de la disolucién se deposite como cobre metdlico?

b) ¢Qué intensidad de corriente eléctrica hay que hacer pasar a través de una
disolucién acuosa de iones Au'? si se quiere obtener 1 gramo de oro metdlico en
30 minutos?

Datos: F = 96500 C. Masas atomicas: Au = 197; Cu = 63'5.

3. Indique, razonadamente, si cada una de las siguientes transformaciones es una
reaccion de oxidacion-reduccién, identificando, en su caso, el agente oxidante y el
reductor:

a) 2Al+6 HCl — 2 AlCls+ 3 H>
b) Hzo + 503 — H2504
c) 2 NaBr + Cl;, — 2 NaCl + Br;

4. Dada la siguiente reaccién redox: HCI + K2Cr,O7 — CrClz + KCl + Cl; + H.0
a) Ajuste la reaccién por el método del ion-electrén.
b) Calcule la molaridad de la disolucién de HCI si cuando reaccionan 25 mL de la
misma con exceso de K2Cr.07 producen 0'3 L de Cl. medidos en condiciones
normales.

5. Una pila electroquimica se representa por: Mg | Mg™ (IM) || Sn*? (IM) | Sn.
a) Dibuje un esquema de la misma indicando el electrodo que hace de dnodo y el
que hace de cdtodo.
b) Escriba las semirreacciones que tienen lugar en cada semipila.
¢) Indique el sentido del movimiento de los electrones por el circuito exterior.

6. Dada la siguiente reaccion redox: H2SO4 + KBr — K2SO4 + Brz + SOz + H.0
a) Ajuste la reaccidn por el método del ion-electrén.
b) Calcule el volumen de SO; , medido a 700 mm de Hg y 25 °C, que se puede ob-
tener a partir de 50 g de KBr y exceso de H2S0; .
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Datos: R = 0'082 atm-L-K™ -mol™. Masas atémicas: K = 39; Br = 80.

7. La notacidén de una pila electroquimica es: Mg | Mg™ (IM) || Ag® (IM) | Ag
a) Calcule el potencial estdndar de la pila.
b) Escribay ajuste la ecuacion quimica para la reaccién que ocurre en la pila.
c) Indique la polaridad de los electrodos.
Datos: E°(Ag’/Ag) = 0'80V; E°(Mg"?/Mg) = -2'36V

8. Dada la siguiente reaccion redox: Cu + HNO3 — Cu(NO3)z + NO + H,O
a) Ajlstela por el método del ion-electron.
b) Calcule el volumen de NO, medido en condiciones normales, que se obtiene a
partir de 7'5 g de Cu.
Masa atémica: Cu = 63'5.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

1. Se dispone de una pila con dos electrodos de Cu'y Ag sumergidos en una disolucién
1 M de sus respectivos iones, Cu*"y Ag’. Conteste sobre la veracidad o falsedad de
las afirmaciones siguientes:

a) El electrodo de plata es el cdtodo y el de cobre el dnodo.
b) El potencial de la pila es 0'46 V.

c) En el dnodo de la pila tiene lugar la reduccidn del oxidante.
Datos: E°(Ag’/Ag)= 0'80 V; E°(Cu**/Cu)= 0'34 V.

2. Se hace pasar durante 2'5 horas una corriente eléctrica de 5 amperios a través
de una celda electrolitica que contiene SnI,. Calcule:
a) La masa de estafio metdlico depositado en el catodo.
b) Los moles de I, liberados en el dnodo.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Sn = 1187.

3. Dada la reaccion: Justifique la veracidad o falsedad de las afirmaciones siguien-
tes:
a) El Cu acepta electrones experimentando, por tanto, una reduccién.
b) El nimero de oxidacion del nitrégeno en el dcido nitrico es +5.
c) El dcido nitrico es el reductor y el cobre el oxidante.

4. El mondxido de nitrégeno se puede obtener segtn la siguiente reaccidn:

Cu+ HNO3 ----- > CU(NO3)2 + NO + Hzo
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a) Ajuste por el método del ion-electrdn esta reaccidn en sus formas idnica y mo-
lecular.

b) Calcule la masa de cobre que se necesita para obtener 5 litros de NO medidos a
750 mm de Hg y 40 °C. Datos: R = 0'082 atm-L-K™mol™.

Masa atomica: Cu = 63'5.

a) ¢ Tiene el Zn* capacidad para oxidar el Br™a Br; en condiciones estdndar? Razo-
ne la respuesta. Datos: E°(Zn*/Zn)= - 0'76 V; E°(Br, /Br’)= 106 V.

b) Escriba, segln el convenio establecido, la notacién simbdlica de la pila que se
puede formar con los siguientes electrodos: Zn*/Zn (E°= - 0'76 V); Cu**/Cu (E°=
0'34 V).

6. Dada la siguiente reaccion redox: KI + H,SO4 _, KzSO4+ I;+ HpS + H0O
a) Ajuste la reaccion por el método del ion-electrén.

b) Calcule los moles de I, que se obtienen cuando 1 L de una disolucion 2 M de KI
se ponen a reaccionar con 2 L de una disolucion 0'5 M de H»SO..

7. Se hace pasar una corriente eléctrica de 6'5 amperios a través de una celda elec-
trolitica que contiene NaCl fundido hasta que se obtienen 1'2 litros de Cl, , medido
en condiciones normales. Calcule:

a) El tiempo que ha durado la electrolisis.
b) La masa de sodio depositado en el catodo durante ese tiempo.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Na = 23.

8. La siguiente reaccién tiene lugar en medio dcido: MnO4 +Fe® _, Mn?" +Fe®

a) Ajuste la reaccion iénica por el método del ion-electrén.
b) Calcule la molaridad de una disolucién de KMnO4, sabiendo que a partir de 50
mL de la misma se pueden obtener 0'34 moles de Fe**.
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1.-

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD 05/06: Relacion 10

Para la reaccion: HNO3; +C =——= CO; + NO + H;O
Justifique la veracidad o falsedad de las afirmaciones siguientes:
a) El nimero de oxidacién del oxigeno pasa de - 2 a O.

b) El carbono se oxida a CO; .

c¢) El HNO3 se reduce a NO.

Razone si los enunciados siguientes, relativos a una reaccién redox, son verdade-
ros o falsos:
a) Un elemento se reduce cuando pierde electrones.
b) Una especie quimica se oxida al mismo tiempo que otra se reduce.
¢) En una pila, la oxidacion tiene lugar en el electrodo negativo.

Cuando se introduce una Idmina de aluminio en una disolucion de nitrato de cobre
(IT), se deposita cobre sobre la Idmina de aluminio y aparecen iones Al** en la diso-
lucidn.

a) Escriba las semirreacciones de oxidacion y de reduccién que tienen lugar.

b) Escriba la reaccién redox global indicando el agente oxidante y el reductor.

c) ¢Por qué la reaccion es espontdnea?

Datos: E°(Cu®*/Cu)= 0'34 V; E°(AI*"/Al)= - 1'66 V.

Dada la siguiente reaccién redox: Cu + HNO3 == CuNO;s + NO + H0

a) Ajlstela por el método del ion-electron.

b) Calcule el volumen de NO, medido en condiciones normales, que se obtiene
cuando reaccionan 7'5 g de Cu con 1 litro de disolucién 0'2 M de HNO3.

Masa atdmica: Cu = 63'5.

La siguiente reaccién redox tiene lugar en medio dcido:
Zn+BrO4s ----> Zn* +Br’
a) Ajuste la reaccion iénica por el método del ion-electrén.
b) Calcule la riqueza de una muestra de cinc si 1 g de la misma reacciona con 25 mL
de una disolucion 0'1 M en iones BrO4'.
Masa atomica: Zn = 65'4.

La siguiente reaccién tiene lugar en medio dcido:

Cr2075 + €045 ----->Cr* + CO;
a) Ajuste por el método del ion-electrén esta reaccién en su forma iénica.

186



Oxidacién-Reduccién Quimica 2° Bachillerato

b) Calcule el volumen de CO; , medido a 700 mm de Hg y 30 °C que se obtendrd
cuando reaccionan 25'8 mL de una disolucién de K2Cr,O; 0'02 M con exceso de ion
C2042_.

7.- La férmula de un cloruro metdlico es MCls. Se realiza la electrolisis a una disolu-
cién de dicho cloruro haciendo pasar una corriente eléctrica de 1'81 amperios du-
rante 25'6 minutos, obteniéndose 0'53 g del metal.

Calcule:

a) La masa atémica del metal.

b) El volumen de Cl, que se obtendra en el anodo, medido en condiciones normales.
Dato: F = 96500 C.

8.- Se realiza la electrolisis completa de 2 litros de una disoluciéon de AgNO3 durante
12 minutos, obteniéndose 1'5 g de plata en el catodo.
a) ¢Qué intensidad de corriente ha pasado a través de la cuba electrolitica?
b) Calcule la molaridad de la disolucién inicial de AgNO:s.
Datos: F = 96500 C. Masas atdmicas: Ag=108; N = 14; O = 16.

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 11

1.- Cuando el I, reacciona con gas hidrdogeno, se transforma en yoduro de hidrégeno:
a) Escriba el proceso que tiene lugar, estableciendo las correspondientes semirre-
acciones redox.
b) Identifique, razonando la respuesta, la especie oxidante y la especie reductora.
c) ¢Cudntos electrones se transfieren para obtener un mol de yoduro de hidrégeno
segln el proceso redox indicado? Razone la respuesta.

2.- Se dispone de una pila formada por un electrodo de cinc y otro de plata sumergida
en una disolucién 1 M de sus respectivos iones, Zn*" y Ag". Razone la veracidad o
falsedad de las afirmaciones siguientes:

a) La plata es el cdtodo y el cinc el dnodo.

b) El potencial de la pila es 0'04 V.

c) En el dnodo de la pila tiene lugar la reduccién del oxidante.
Datos: E®(Zn*'/Zn)= - 0'76 V: E°(Ag+/Ag)= 0'80 V.

3.- a) El proceso global de una reaccién redox es:
Cu + HNO3 — Cu (NO)3 +NO + Hzo
Escriba las semirreacciones de oxidacién y de reduccién de este proceso, indicando
el agente oxidante y el agente reductor.
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b) El potencial de reduccién estdndar del Mg®'/Mg es - 2'34 V. Razone cudl serd el
electrodo que actia como dnodo y cudl como cdtodo cuando se construye una pila
con

el electrodo de magnesio y un electrodo normal de hidrdgeno.

4.- Se realiza la electrolisis de 2 litros de una disolucion de nitrato de plata 0'2 M
haciendo pasar una corriente eléctrica de 0'5 amperios durante 4 horas. Calcule:
a) La masa de plata que se deposita en el catodo.
b) La concentracién de iones Ag” que queda en la disolucién una vez finalizada la
electrolisis.
Datos: F = 96500 C. Masas atdomicas: Ag = 108.

5.- Se hace pasar una corriente eléctrica de 5 amperios durante 2'5 horas a través de
una celda electrolitica que contiene una disolucion acuosa de CuCl; . Calcule:
a) La masa de cobre metdlico depositado en el cdtodo.
b) El volumen de Cl, medido en condiciones normales que se genera en el anodo.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Cu = 63'5.

6.- La siguiente reaccidn tiene lugar en medio dcido: BrO4~ + Zn — Br~ +Zn*
a) Ajuste la reaccién idnica por el método del ion-electrén.
b) Calcule la riqueza de una muestra de Zn si 1 g de la misma reacciona con 25 mL
de una disolucion 0'1 M de iones BrO4".
Masa atémica: Zn = 65'4.

7.- Una muestra que contiene sulfuro de calcio, CaS, se trata con dcido nitrico concen-

trado hasta reaccion completa, segun:
Ca$S + HNO3 — NO + 502 + CG(NOs)z + Hzo

a) Ajuste por el método del ion-electrén esta reaccion en sus formas iénica y mole-
cular.
b) Sabiendo que al tratar 35 g de la muestra con exceso de dcido se obtienen 20'3
L de NO, medidos a 30 °C y 780° mm de Hg, calcule la riqueza en CaS de la mues-
tra.
Datos: R = 0'082 atm-L- K'mol™. Masas atdmicas: Ca = 40; S = 32.

8.- El dcido nitrico reacciona con el sulfuro de hidrégeno segun:
HNO:s (ac) + H2S(g) — NO(g) + SO2(g) + H20(1)
a) Ajuste por el método del ion-electron esta reaccién en sus formas idnica y mole-
cular.
b) Calcule el volumen de sulfuro de hidrégeno, medido a 700 mm de Hg y 60°C, ne-
cesario para reaccionar con 500 mL de una disolucién de dcido nitrico 0'5 M.
Dato: R = 0082 atm-L-K™mol™.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 12

1.- La siguiente reaccion transcurre en medio dcido:
MnOs + SO3° — MnO; + SO4
a) Razone qué especie se oxida y cudl se reduce.
b) Indique cudl es el oxidante y cudl el reductor, justificando la respuesta.
c) Ajuste la reaccidn idnica.

2.- Teniendo en cuenta los potenciales de reduccion estdndar de los pares:
E°(Ag'/Ag ) =+080 VyE°(Ni */Ni)=-0725V:
a) ¢Cudl es la fuerza electromotriz, en condiciones estdndar, de la pila que se podria
construir?
b) Escriba la notacion de esa pila y las reacciones que tienen lugar.

3.- Dada la reacciéon: FeSOs4 + KMnO4 + H2S04 — MnSOs + Fea(SQ04); + H0 +
K2S04
a) Ajuste por el método del ion-electrén esta reaccion, en su forma ionica y molecu-
lar.
b) ¢Qué volumen de disolucién 0'02 M de permanganato de potasio se necesita para
oxidar 30 mL de disolucion de sulfato de hierro (II) 0'05 M, en presencia de dcido
sulfdrico?

4.- Dada la reaccion:
N02503 + H2504 + chr‘207 —> K2504 + Hzo + Cr‘2(504)3 + NG?_SO4
a) Ajuste por el método del ion-electron esta reaccién en sus formas iénica y mole-
cular.
b) Calcule la molaridad de una disolucién de sulfito de sodio, si 15 mL de ésta reac-
cionan totalmente, en medio dcido, con 25'3 mL de disolucién de dicromato de pota-
sio 0'06 M.

5.- El dcido nitrico reacciona con el cobre generando nitrato de cobre (II), monéxido
de nitrégeno y agua.
a) Escriba la ecuacién ionica del proceso.
b) Asigne los nimeros de oxidacion y explique qué sustancia se oxida y cudl se redu-
ce.
c) Determine la ecuacion molecular y ajlistela mediante el método del ion-electrdn.

6.- Dada la reaccién:
KMHO4 + H2504 + N02C204 — Mn 504 + K2504 + N02504 + Hzo + COZ
a) Ajuste por el método del ion-electrdn esta reaccion en sus formas iénica y mole-
cular.
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b) Calcule la molaridad de una disolucién de KMnO4, sabiendo que 20 mL de la misma
reaccionan por completo con 0'268 g de Na2C>04
Masas atémicas: Na = 23; O = 16; C = 12.

7.- Una corriente de 6 amperios pasa a través de una disolucién acuosa de dcido sulfu-
rico durante 2 horas. Calcule:
a) La masa de oxigeno liberado.
b) El volumen de hidrdgeno que se obtendrd, medido a 27°C y 740 mm de Hg.
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: O = 16.

8.- a) Calcule el fiempo necesario para que una corriente de 6 amperios deposite
19050 g de cobre de una disolucion de sulfato de cobre (IT).
b) ¢Cudntos moles de electrones intervienen?
Datos: F = 96500 C. Masa atémica: Cu = 63'.
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QUIMICA ORGANICA

El extenso campo de los compuestos de carbono. Sus causas.
Grupo funcional y serie homéloga.

Isomeria.

Reactividad quimica en compuestos organicos.

4.1. Reacciones quimicas de hidrocarburos saturados.
4.2. Reacciones quimicas de hidrocarburos insaturados.
4.3. Reacciones quimicas de hidrocarburos aromaticos.
4.4. Reacciones quimicas de halogenuros de alquilo.
4.5. Reacciones quimicas de alcoholes.

4.6. Reacciones quimicas de aldehidos y cetonas.

4.7. Reacciones quimicas de acidos y ésteres.

el N

1 EL EXTENSO CAMPO DE LOS COMPUESTOS DE CARBONO: SUS
CAUSAS.

La estructura del atomo de carbono explica la enorme multiplicidad de sus compuestos.

Como se recordard, el 4&tomo de carbono posee una configuracién electrénica 1s%2s%p?, al
combinarse por promocién e hibridacién, dispone sus cuatro electrones de valencia en sus cuatro
orbitales de valencia, su reducido volumen hace que el ntcleo ejerza fuertemente su influencia sobre
dichos electrones.

Esta peculiar configuracion del atomo de carbono, que explica su conocida tetravalencia y la
estabilidad de sus compuestos, le permite formar fuertes enlaces covalentes con otros atomos de
carbono, lo que posibilita la existencia de largas cadenas de carbono, perfectamente estables. He
aqui pues, la principal razén del namero casi ilimitado de compuestos organicos. Los habra de
cadena corta, de cadena larga, ramificados, en anillo, etc.

No hay que olvidar tampoco la propiedad del atomo de carbono de formar enlaces
covalentes fuertes con los &tomos de otros elementos como H, O, N, Cl, etc.

Otra raz6n a mencionar es la capacidad que poseen los atomos de carbono de unirse entre si,
ademas de por enlaces sencillos, mediante dobles y triples enlaces.
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H
ENLACE SIMPLE |
Compartiendo un solo electron. H—C—H
Cada carbono puede formar 4. |_||
Metano: CH, Disposicion tetraédrica
ENLACE DOBLE -
Unién de un atomo de carbono H H H\ A,‘H
compartiendo dos electrones | o | ,,C*C\
Z H—C=C—H
con otro atomo. H H
Etano: CH = CH, Disposicion plana
(todos los enlaces en el
mismo plano)
ENLACE TRIPLE
H
Unién de un atomo de carbono H_Cc=C —H \CSC
con otro de carbono o de ~KN
nitrogneo compartiendo tres Etino: CH= CH Disposicion lineal
pares de electrones .

¢Podrian el boro y el nitrégeno, vecinos del carbono en la Tabla Periodica, originar una
quimica semejante a la de éste?

Boro y nitrégeno, al estar en el mismo periodo que el carbono, también poseen idénticos
orbitales de valencia. Pero el boro tiene tres electrones en ellos y el nitrégeno cinco. A diferencia del
carbono, que utiliza todos los orbitales y electrones de valencia en sus cuatro enlaces, el boro
dispone de un orbital vacio, y el nitrégeno, de un par de electrones sin formar enlace.

Asi pues, el boro origina compuestos con deficiencias de electrones. En cambio, al nitrégeno
le sucede lo contrario, lo cual es también un inconveniente, pues las repulsiones entre los pares de
electrones solitarios (no enlazantes) hacen que el enlace sencillo N-N sea débil, lo cual excluye la
posibilidad de cadenas de nitrogeno estables.

Una vez rechazados los elementos vecinos dentro del periodo, pasemos a considerar los
elementos de la familia y, mas concretamente, el silicio, por ser el inmediatamente inferior. ;Origina
el silicio una quimica paralela a la del carbono?

Una primera limitacion viene impuesta por el hecho de que el silicio no puede formar
enlaces multiples, pues la repulsion de los electrones internos (que ya son 10) no permite que dos
atomos de silicio se aproximen lo suficiente para que los orbitales p se solapen y formen un doble
enlace.

¢Y en cuanto a cadenas de silicio unidas por enlaces sencillos?
El carbono se une consigo mismo y con el hidrogeno desprendiendo las mayores energias

(s6lo rebasadas por C-F). En cambio, la energia de los enlaces Si-Si es bastante mas baja, por lo que
no seré posible que se formen cadenas de cierta longitud a base de estos atomos.
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2 GRUPO FUNCIONAL Y SERIE HOMOLOGA

Se entiende por grupo funcional un conjunto de &tomos unidos siempre de la misma
forma en la cadena de carbono de un compuesto y que va a definir el comportamiento
quimico de la molécula.

Una serie homdloga, esta constituida por un grupo de compuestos con el mismo grupo
funcional y tales que cada término se diferencia del anterior y del posterior en que posee un
grupo -CH,- mas o menos, respectivamente.

Series homologas

Una serie homoloega correspondiente a un grupo funcional esta formada por
un grupo de compuestos que difieren en la longitud de la cadena carbonada.

; H-COOH
CH,-CH, - CH,-CH,-OH CH,-COOH

| etiedlh Sttt | Sisetgtoe

CH,(CH,).-CH, | CH,(CH,)-OH | CH-{CH,)-COOH
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ds cocrl:;s Gato Estructura general Grupo funcional Ejemplo
Alcanos R—H No hay CH3 CH, CH3 Propano
(H)R R (H)
N A A / v
Alguenos /C—C\ /C=C\ CH,=CH; Eteno
(HR R (H) Rowii RIS, ) B e,
Alquinos (H) R—C=C—R (H) —C=C— CH; C=CH Propino
Haloalcanos R—X (X: F, Cl, Br, I) i CHClI Clorometano
flq(H) . — CHj 3|
R (H) _R(H) Hy _H
Compuestos | Metilbenceno
aromaticos R (H) — R (H) H 7 ~H o tolueno
' | |
R (H) H
Alcoholes R—OH —OH CH; CH,OH Etanol
Eteres R—O—R’ —0— CH3 CH,—O—CHjs Etilmetiléter
6} O O
Aldehidos | [ Etanal
R—C—H —GC—H CH;C—
O O (0]
Cetonas | | | Propanona
‘ R—C—R’ —C— ‘ CH; C CH;,
i O () ©) ;
Acidos I Acido propanoico
carboxilicos (HR—C—OH —C—OH CHa CH, C—OH
O O (e}
Esteres [ Acetato de metilo
| (HIR—C—OR’ —C—0— CH; C—OCH,
O O O
Amidas | [ H Etanamida
(HIR—C—NH, —G—NH: CH3 C—NH, =
Nitrilos R—C=N —C=N CH;—C=N Etanonitrilo
R—N—R'(H) CHz;—N—CHj sl el
Aminas U= | Trimetilamina
R'(H) | CH,
Grupos funcionales
3 ISOMERIA.

Se dice que dos compuestos son isomeros cuando, siendo diferentes responden a la misma
formula molecular.

Esto se debe a que los mismos atomos estan reagrupados de modo distinto y constituyen, por
tanto, dos moléculas diferentes. Isbmeros son, pues, compuestos que tienen igual formula
molecular pero distinta formula estructural.

La isomeria puede ser estructural y del espacio. A la primera cabe explicarla con formulas
planas, y para comprender la segunda hemos de tener en cuenta que las moléculas son
tridimensionales. Por eso también se le llama estereoisomeria.
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Hay diversos tipos, de una u otra, segun se aprecia en el siguiente esquema:

De funcion.

De cadena
Estructural posicion.
Isomeria

Geométrica
Optica

Del espacio

3.1.1 Isomeria de cadena

Los isdbmeros de cadena poseen el mismo grupo funcional, pero la estructura de la cadena es
diferente, pudiendo ser lineal, ramifica etc.

CH3-CHy-CH,-CH3 CHT?H'CHﬂ
CH,
n-butano metilpropano

3.1.2. Isomeria de posicion

Presentan este tipo de isomeria los compuestos que tienen el mismo grupo funcional
colocado en posicion diferente en una misma cadena carbonada.

O O

| |
CH,-C-CH,-CH,-CH,  CH,-CH,-C-CH,-CH,

pentan-2-ona pentan-3-ona

3.1.3. Isomeria de funcion

Se da entre moléculas que presentan distintos grupos funcionales.

CH3;-CH;OH CH3;-O-CH;
Etanol dimetileter
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3.2.1. Isomeria geométrica

Suele presentarse mas habitualmente en los hidrocarburos etilénicos ( con doble enlace ),
debido a que no hay libre rotacion en torno este enlace.

El isémero cis es el que tiene los dos sustituyentes iguales al mismo lado del enlace.

El isémero trans es el que tiene los dos sustituyentes iguales en lados distintos del enlace.

CH CH
L CH, s H
C=C C=C
o \ / N
H ~ H CH,
cis-but-2-eno trans-but-2-eno

3.2.2. Isomeria Optica

Hay, por ultimo, isomeros que poseen idénticas propiedades tanto fisicas como quimicas,
diferenciandose Unicamente en el distinto comportamiento frente a la luz polarizada. Un isdmero
desvia el plano de polarizacion de la luz hacia la derecha [isdmero dextro o (+)], el otro hacia la
izquierda [isdbmero levo o (-)] en igual magnitud. Por eso, este tipo de isomeria se llama isomeria
Optica y los isomeros, isomeros Opticos o0 enantiomeros. Los enantiomeos son por tanto
estructuras especulares (imagenes en un espejo) no superponibles en la misma molécula.

Luz polarizada
Luz natural / Desviacion

Y

— Analizador

Observador

Polarizador Enantiomero

Para explicar la isomeria dptica vamos a empezar considerando lo que es un carbono
asimétrico. Se dice que un atomo de carbono es asimétrico cuando tiene 4 4&tomos o grupos distintos
unidos a él. Supongamos asi las moléculas:
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COOH COOH

estereoisémeros

Aparentemente las dos son iguales, pero si nos fijamos con atencién descubriremos que las
dos moléculas tienen configuraciones diferentes, ya que al tratar de superponerlas no coinciden.

Una viene a ser como la imagen en un espejo de la otra. Pues bien, cada una de estas dos
moléculas corresponde a un enantiomero: una de ellas es el isomero dextro y la otra el levo.

Siempre que nos encontremos con una molécula quiral, es decir, que tenga una imagen
especular no superponible, habré isomeros opticos.

4 REACTIVIDAD QUIMICA EN COMPUESTOS ORGANICOS.

Debido al caracter covalente de los compuestos organicos, no aparecen en la quimica
organica reacciones ionicas, que tan frecuentes son en quimica inorganica. Como, ademas, los
enlaces son fuertes, normalmente las energias de activacion son elevadas y las velocidades de
reaccion lentas. Para acelerarlas es habitual o bien el uso de catalizadores, o la elevacion de la
temperatura. Pero, esto Gltimo, en el caso de los compuestos organicos, implica riesgos que se
derivan de la falta de estabilidad térmica de muchos o de la facilidad de combustion de otros, que
conducen a la descomposicion del compuesto.

La mayoria de las reacciones organicas pertenecen a uno de los tipos siguientes:

a) Reacciones de sustitucién (o desplazamiento). En las que un &tomo o grupo enlazado a
un atomo de carbono se sustituye por otro que entra en su lugar. Ejemplo:

H-Br + CH3-OH — CH3-Br + H,0O
b) Reacciones de eliminacion. Se caracterizan por la pérdida de una molécula pequefia del
seno de una molécula mayor y la consiguiente formacion de un enlace maltiple en esta Gltima.
Ejemplo:
CH3-CH,-CH,Cl — CH3-CH=CH; + HCI
c) Reacciones de adicion. Inversas a las de eliminacién, puesto que aqui se adiciona una

molécula al enlace doble de otra, convirtiéndolo en uno sencillo (si es triple lo convierte en doble)
Ejemplo:
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H, + CH,=CH, —» CH3-CHj3;
4.1 REACCIONES QU IMICAS DE LOS ALCANOS.

La fortaleza de los enlaces de los hidrocarburos saturados y su escasa polaridad es la causa
de su inercia quimica (escasa reactividad). Por esta razon han sido llamados parafinas (poca
afinidad). Los puntos de fusion y ebullicion aumentan, en general, con el tamafio de la cadena,
debido al aumento de las fuerzas de Van der Waals entre ellas. Asi, por ejemplo, en los alcanos, los
cuatro primeros términos de C; a C, son gaseosos en condiciones ordinarias, de Cs a Cg son liquidos,
y, de ahi en adelante, sélidos de aspecto céreo. La cera no es mas que una mezcla de hidrocarburos
saturados de cadena larga, principalmente del Cy al Caso.

Si la geometria de las moléculas permite un buen empaquetamiento en la red, los puntos de
fusion seran superiores a los esperados. Se encuentran en este caso moléculas planas como CgHs, y
CH,=CH; o lineales como CH=CH. Por este mismo motivo, el aumento de los puntos de fusion en
los n-alcanos no es gradual, como ocurre con sus puntos de ebullicion.

En el caso contrario, es decir, cuando existen ramificaciones, puede comprenderse
facilmente que los puntos de fusion, e incluso los de ebullicion, descienden en relacion a los de los
compuestos lineales (p. ej., isobutano, isopentano, etc.). La volatilidad aumenta con el grado de
ramificacion, pero si la ramificacion es simétrica (p. j., neopentano) el efecto es el inverso.

Al ser compuestos practicamente apolares son insolubles en agua. En cambio, son solubles
en disolventes apolares o poco polares como éter, tetracloruro de carbono, acetona, etcétera.

a) Combustion

Es una de las reacciones que dan los alcanos con mas facilidad, (asi como gran parte de los
hidrocarburos), de ahi su utilizacion como combustibles. A fin de iniciar la reaccion, es necesario
aportar energia suficiente (llama, chispa, etc.) para que se supere la energia de activacion. De esta

manera, los alcanos, y en general todos los hidrocarburos, arden desprendiendo gran cantidad de
energia. Los productos son dioxido de carbono y agua, siempre que haya oxigeno suficiente.

C4H10(g) + 13/2 O, (g) — 4CO; (g) + 5H,O (g) AH =-2 877 kJ/mol
En general:

CnHansz +20; — nCO; +(n+1)H,O AH<O

b) Reacciones de sustitucién
b,) Halogenacion.
Esta es una reaccién, que se verifica muy violentamente cuando una mezcla de cloro y

metano se expone a la luz solar. Asi, se produce la ruptura del enlace CI-CI y se inicia una reaccion
en cadena, en la que se rompe el enlace C-H.
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Como toda reaccion de tipo radical es dificil de controlar, y al final resulta una mezcla de
productos clorados, cuyos porcentajes estan sobre todo en funcién de la proporcion de los reactivos.

CH,4 + Cl, — CHsCI, CH,ClI,, CHCI3, CCly + HCI

Los cuatro derivados clorados del metano son muy utilizados como disolventes. Bromo y
yodo también se comportan de modo semejante frente a los alcanos.

b,) Nitracion.

Esta reaccion se realiza con acido nitrico en fase de vapor, verificandose una sustitucion de
un hidrégeno del alcano por un grupo nitro:

R-H + HO-NO; — R-NO; + H,0O

C) craqueo.

Es el proceso en el que una mezcla de hidrocarburos procedentes del petroleo se somete a
temperaturas de unos 400°C durante periodos cortos. A estas temperaturas se produce la rotura de
los hidrocarburos de cadena larga en otros de cadena mas corta, alquenos e hidrégeno.

C4Hyp %CH] = (CH;, + C;Hg

4.2 REACCIONES QUIMICAS DE ALQUENOS Y ALQUINOS.

La reactividad de los hidrocarburos insaturados se explica considerando la naturaleza del
doble y triple enlace.

El doble enlace, contrariamente a lo que podria pensarse, no esta formado por dos enlaces
iguales. Recuérdese que el carbono adopta para el doble enlace una hibridacién sp? Entonces, uno
de los enlaces tiene la estructura de uno sencillo, es decir, esta formado por interpenetracion lineal de
dos orbitales hibridos sp% enlace o y el otro por solapamiento lateral de los dos p puros paralelos:
enlace 7. El triple enlace esté constituido por un enlace o, a través de dos orbitales hibridos sp, y dos
enlaces  formados por los p puros.

La energia de un enlace doble no es dos veces la de uno sencillo, de lo que se deduce que el
enlace = es mas debil que el c. Mas deficitario en este aspecto es el segundo enlace 7 del triple
enlace. La razon de esta debilidad procede de que los enlaces m no pueden solaparse tan
perfectamente como los o.

De este modo, puede comprenderse facilmente la tendencia del enlace multiple a convertirse
en sencillo, y el inico camino para hacerlo es mediante reacciones de adicion. Asi pues, en contraste
con la inercia quimica de los alcanos, los alquenos y alquinos con sus dobles y triples enlaces son
muy reactivos dando, en lugar de compuestos de sustitucién, compuestos de adicion.
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a) Reacciones de adicion.

Ante las reacciones de adicion el doble y el triple enlace son muy reactivos. Cada doble
enlace adiciona una molécula de reactivo, por el contrario, el triple puede adicionar dos. Con la
primera se convierte en un doble enlace y con la segunda, en uno sencillo.

a;) Hidrogeno

Esta reaccion tiene lugar en presencia de un catalizador metalico (Pt, Pd, Ni, etc.). El
producto final es un alcano, aunque en el caso del triple enlace puede conseguirse una olefina
(alqueno) como etapa intermedia:

CH,=CH, + H, —2* 5 CH:CH;

ap) Haldgenos

CH, = CH, + Br, — 2 5 CH,Br— CH,Br

az) Haluros de hidrégeno

CH; - CH = CH; +HI—>CH3—CHI—CH3

Ante casos como éste, puede seguirse la regla de Markovnikov (que indica que el
hidrogeno del reactivo se adiciona al atomo de carbono més hidrogenado).

ay) Agua
Los alquenos se pueden convertir facilmente en alcoholes secundarios, disolviéndolos en

acido sulfurico concentrado y afiadiendo agua a continuacion.

CH; - CH=CH, + H,0 — 3259 , ¢y, _ CHOH - CH;
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4.3. REACTIVIDAD DE HIDROCARBUROS AROMATICOS.
ESTRUCTURA DEL BENCENO.

La estructura clasica propuesta por Kekulé, con tres dobles enlaces alternados, sugiere que el
benceno podria dar reacciones de adicion facilmente.

Esto no es lo que ocurre, ya que solo en condiciones muy enérgicas y en presencia de
catalizadores el benceno adiciona, por ejemplo, hidrégeno dando ciclohexano.

Por el contrario, las reacciones mas caracteristicas y que con mas facilidad origina son las de
sustitucion de sus hidrogenos, permaneciendo inalterable el anillo. Asi, pues, el anillo bencénico se
comporta como un bloque con propiedades totalmente nuevas que no recuerdan para nada al doble
enlace.

Las medidas experimentales demuestran que el benceno esta formado por un anillo
hexagonal plano, cuyas distancias de enlace carbono-carbono son todas iguales e intermedias entre
las de un enlace sencillo y uno doble.

La explicacion dada por la teoria de orbitales es que los carbonos bencénicos adoptan una
hibridacion sp? y el esqueleto del anillo lo constituyen enlaces a través de los hibridos sp>. Quedan
los seis p puros, cada uno con un electrén, perpendiculares al plano del anillo. Todos éstos se
solapan lateralmente entre si y forman un enlace continuo, deslocalizado, mitad por encima y mitad
por debajo del plano del anillo.

¥ Esquele“co
Hibridacidn sp® del benceno, Nube
electronica “xz”.
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a) Reacciones de sustitucion.

Halogenacién
Cl
+Clh = + HCI
Kitracion N':‘z
+ HNO, —H50 + HO
Alguilacién
£ CHCH Ak - HCl

b) Orientacion en las reacciones de sustitucion

Cuando en un anillo bencénico se introduce un segundo grupo, su posicién viene
determinada por el grupo ya presente. Si éste es activante, es decir, si aumenta la reactividad del
benceno (-OH, -NH,, -R, -X) orienta hacia las posiciones orto y para al grupo entrante; por el
contrario, si es desactivante (-NO, -CHO, -COOH, etcétera) orienta hacia la posicion meta.

4 CHy

Orto-T de cxcitolueno
CHa
Para dorotolueno MOy

My
Ileta dinitro benceno

En los dos primeros compuestos del ejemplo, el grupo metilo de ambos, orientan la entrada
del segundo sustituyente (cloro o hidroxilo, hacia las posiciones orto y para, en la figura estan
representadas solo algunos de ellos). En el tercer ejemplo un primer grupo nitro, orienta la entrada
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del siguiente grupo nitro hacia la posicién meta. Asi pues, si se sigue la nitracion del nitrobenceno,
se obtendra fundamentalmente el m-dinitrobenceno

En cambio, si se efectia la nitracion del tolueno se obtendra una mezcla de o- y p-

nitrotolueno. Y con exceso de reactivo se llegard al 2,4,6-trinitrotolueno (TNT), explosivo muy
poderoso.

4.4 REACTIVIDAD DE HALOGENUROS DE ALQUILO.

1 Reacciones de sustitucion
CH3; — CH2Cl1 + AgOH - CH3 — CH>OH + AgCl
CH; - CH:Cl1 + H,0 = CH; - CH,OH + HC1

2 Reacciones de eliminacion
CH; —-CHCl-CH; +KOH - CH;— CH=CH; + H,O + KCl
BrCH; — CH;Br+ 2KOH =2 2KBr+ CH=CH + 2 H,O

La reaccion de eliminacion se produce en competencia con la de sustitucion. Para favorecer
la eliminacion se emplea como reactivo hidréxido de potasio en disolucion alcohélica concentrada y
caliente, y para la sustitucion del halégeno por un grupo OH se emplea hidroxido de plata e, incluso,
simplemente agua.

4.5.REACCIONES DE ALCOHOLES.
a) Reacciones de oxidacion.

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 se produce un aldehido que,

a su vez, puede oxidarse a acido. Los alcoholes secundarios dan lugar a cetonas, mientras que los
terciarios resisten la oxidacion.

CH;CH,CH,0H —Mn0s o ~p.cH,cHO —BM0O4 o ~H.CcH,COOH

EMnOy
—

CH; - CHOH - CH3 CH:; - CO - CH3s

b) Reacciones de eliminacion (deshidratacién)

CH3-CH,OH H,504(conc.)

» CH,=CH, + H,O
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En este tipo de reacciones de eliminacion se sigue la regla de Saytzeff que dice “En las reacciones
de eliminacion, el hidrogeno sale del carbono adyacente al grupo funcional que tiene menos
hidrégenos”

CH3;—CH,-CHOH-CH3; + H,SO4 - CH3;—CH=CH-CHj5

c¢) Reacciones de sustitucion.

CHz — CH20OH + HBr - CH; — CH:Br + H:O

4.6. REACCIONES DE ALDEHIDOS Y CETONAS.

Los aldehidos se oxidan muy facilmente al &cido carboxilico correspondiente, incluso con
oxidantes débiles.

EMnO4

CH3CH2CHO CH3;CHCOOH

Sin embargo, las cetonas son ya dificiles de oxidar. Lo hacen con oxidantes muy fuertes,
rompiéndose entonces la cadena para dar acidos de menor nimero de carbonos. No tiene pues el
caracter reductor de los aldehidos.

CH; — CO — CH,; —2xdantesdebiles . 5 yeaccionan

CH; — CO — CH-CH; Oxidantes fuertes CH: — COOH + CHs-COOH

Este hecho se utiliza para diferenciarlos rapidamente en el laboratorio. Frente a un oxidante
débil como, por ejemplo, es el nitrato de plata, el aldehido se oxida, reduciendo el ion Ag* a plata,
Ag, mientras que la cetona, no. Al adicionar al aldehido solo unas gotas de este reactivo, aparece
rapidamente en el tubo de ensayo un depoésito de plata metalica, que se denomina comunmente
“espejo de plata”, y que indica que el compuesto carbonilico no es una cetona, sino un aldehido.

4.7. REACCIONES QUIMICAS DE ACIDOS Y ESTERES.

a) Reacciones de neutralizacién con las bases

CH: - CH> - COOH + NaOH - CH; - CH, - COONa + H,0
b) Reacciones de esterificacion.

La reaccion de un alcohol con un &cido produce un éster.
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CH;CH,-COQOH + HO-CH,CH; «—— CH;CH,COO-CH,CH; + H,O

¢) Saponificacion.

Es la reaccion, donde las grasas (éteres) se rompen en medio basico, para producir jabones.

CH3;CH>COO-CH>CH;3 + NaOH (aq) «—— CH3CH>—COONa + CH:CH>OH

QUIMICA ORGANICA
Isomeria.

1.- a) Escribe todos los isomeros posibles para el compuesto de férmula molecular
C4Hs. b) Indica cudl de ellos presenta isomeria geométrica.

2.- Dados los compuestos 2-metilbutano y pentan-2-ona: a) ¢Qué tipo de isomeros
crees que puede presentar cada uno de ellos Justifica la respuesta; b) Escribe las
formulas de dichos isbmeros .

3.- Formular y nombrar: a) tres isobmeros de posicion de férmula C3;HgO; b) dos
isomeros de funcién de férmula C3HeO; c) dos isdbmeros geométricos de formula
C4Hg; d) tres aminas de formula C3HgN.

Reacciones organicas.

4.- a) ¢Qué producto se obtiene si se oxida un alcohol primario? b) ¢Y uno
secundario?

5.- Indica si es posible la obtencién de propeno a partir de propan-1-ol.

6.- Clasifica las siguientes reacciones organicas y completa los reactivos o productos
gue falten e indica en el caso de que se formen mas de un compuesto cual se
encontrara en mayor proporcion (Markov-Nikov) :

a) CH3-CH=CH, + HCl —/*— CH3-CH,-CH,CI + ...
b) CH3-CHOH-CH3; + HBr — CH3-CHBr-CHs + ...
¢) CH3-CHOH-CH,-CH3 + ... - CH3-CH=CH-CHj3 + ...

7.- Completa las siguientes reacciones e indica de qué tipo son:
a) CH3-CH=CH, + HBr —">; b) CH3~CH,~CH,OH + H,SO, —»;c) CeHs
(benceno) + HNO3z (en medio sulftrico) —
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10.-

11.-

12 .-

13.-

14.-

15.-

16.-

17.-

18.-

19.-

El 4cido bromhidrico reacciona con 3-metilpent-2-eno dando lugar a una mezcla
de dos bromoderivados. Escribe la reaccion e indica cuél de ellos se encontrari
en mayor proporcion.

Cuando el propan-1-ol se calienta con &cido sulfurico concentrado se transforma
en el compuesto A, el cual reacciona con bromo para dar otro compuesto B de
masa molecular 202 g/mol; a) Formula los compuestos y las reacciones indicadas
b) Qué compuestos se produciran a partir de A al tratarlo con HCI, indicando cuél
de ellos se encontrar4 en mayor proporcion. Masas atomicas: C = 12; H=1; O =
16; Br = 80.

Completa las siguientes secuencia de reacciones, indicando el tipo de reaccion:
a) CH;—CH>—CH=CH, + H,O + H,SO, —

b) CHs—CH,—CH,—CH,Br + KOH alcohélica —

C) CeHg + Cly + AICI; —

Un compuesto A, de formula C4H;00, capaz de producir una cetona por oxidacion,
reacciona con acido sulfurico en caliente dando dos isomeros B y C, siendo B el
gue se encuentra en mayor proporcion que C. La reaccion de cualquiera de los
dos isémeros con yoduro de hidrogeno produce finalmente el compuesto D.
Identifica A, B, C y D, indicando el tipo de reacciones citadas.

Indica el método para transformar: a) 2-clorobutano en butano; b) prop-1-eno en
propan-2-ol; ¢) benceno en TNT (trinitrotolueno); d) prop-1-ino en propanona.

¢, Qué sustancias producird el but-1-eno al reaccionar con: a) hidrégeno
burbujeado desde platino; b) en presencia de bromo; ¢) con acido clorhidrico d)
con agua en presencia de acido sulfarico.

Pt/Pd

Completa las siguientes reacciones: a) CH,=CH, + Br, ———— ; b) clorobenceno
+ HNO3 + H,SO4 —; ¢) ... + HBr —=*— CHz-CH,-CHBr-CHjs

Completa las siguientes reacciones: a) CH;—CH=CH, + HCl——— ......
b) CH;—CHOH-CH,—CH3 + H,SO4 — ...... c) aminobenceno (anilina) + HNO3 +
H2804 —2

Completa las siguientes reacciones: a) CioH,011 + O, — ... +
b) benceno + CH;—CH,Cl — ...... S

Completa las siguientes reacciones: a) CHz—CH=CH, + HBr —=—
b) CH3—CCI(CH3)-CH3+ KOH — ¢) CH3—CHCI-CH,;—CH3 + NaOH — ......

Escribe, nombrando reactivos y productos, las ecuaciones correspondientes a las
siguientes reacciones: a) adicion de un halégeno a un alqueno; b) oxidacién suave
de un alcohol secundario; c) esterificacion; d) deshidratacion de un alcohol
secundario.

Indigue de qué tipo son las siguientes reacciones y nombre los compuestos
organicos que intervienen en las mismas:
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a) CH=C—CHs + HBr — " CH,=CHBr-CHjs
b) CH3—CH2—CHOH—CH3 —> CHg—CH:CH—CHg
¢) CH3—CH=CH, + Cl, —/**— CH3—CHCI-CH,CI
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QUIMICA DEL CARBONO
EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacién 1

1. Complete las siguientes reacciones e indique de qué tipo son:
a) CH3CH=CH, + HBr —F—
b) CH3CH2CH0H + H2S04 —

c) Ce¢He (benceno) + HNOs3 __HSO,

2. a) Indique los grupos funcionales presentes en las siguientes moléculas:
i) CH3CH,CHOHCH;
i) CH3CHOHCHO
iii) CHsCHNH.COOH
b) Escriba un isémero de funcién de la molécula del apartado i)
c) Escriba un isémero de posicién de la molécula del apartado ii)

3. Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) Dos compuestos orgdnicos que poseen el mismo grupo funcional siempre son
isémeros.
b) Dos compuestos orgdnicos con la misma formula molecular pero distinta
funcidn, nunca son isémeros.

4. Indique el tipo a que pertenece cada una de las siguientes reacciones:
a) CH3;CH2Br + NaOH — CH3;CH,OH + NaBr
b) CH3CH.CH=CH, + HCl —""— CH3CH,CHCICH;
c) CHsCHBrCH(CHs): + NaOH — CHsCH=C(CH3)2 + NaBr

5. Escribe para cada compuesto el isémero que corresponde:
a) Isémero de cadena de CH3CHBrCH,CHs.
b) Isémero de funcién de CH3COCHs.
c) Isémero de posicién de CH, = CHCH,CH:s.

6. Dado el siguiente compuesto: CHz - CH = CH - CHB3, indica, justificando la
respuesta, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) El compuesto reacciona con bromo para dar dos compuestos isomeros
geométricos.
b) El compuesto reacciona con HCl para dar un compuesto que no presenta
isomeria dptica.
c) El compuesto reacciona con Hz para dar CHz - C = C - CHs.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2
1. Explique por qué el CH3CH2CH,OH es mds soluble en agua que el CH3CH2CH>CH3

2. Complete las siguientes reacciones e indique de qué tipo de reaccion se trata:
H,SO,

a) CHx=CH; + HLO ———
b) CHZZCHZ + HCI o PuR

¢) Ce¢He (benceno) + Cl, ——

3. Complete las siguientes reacciones e indique de qué tipo de reaccion se trata:
Cl) CH3COOH + CH3CH20H —>
b) CH>=CH; + Br; —
C) CiHio + O2 >

4. Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes proposiciones:
a) Los hidrocarburos saturados son mucho mds reactivos que los insaturados.
b) Grupo funcional es un dtomo o grupo de dtomos que le confiere a una cadena
hidrocarbonada unas propiedades quimicas caracteristicas.
c¢) En el metano el carbono presenta hibridacién sp?.

5. Sea la transformacion quimica A + Br, — C. Si reacciona 1 mol de Brz, indique
justificando la respuesta si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
Cuando A es 1 mol de HC=C-CHj3 el producto C no presenta isomeria geométrica.
Cuando A es 1 mol de CH2=CH-CHs3 el producto C presenta isomeria geométrica.
Cuando A es 05 mol de HC=C-CH3 el producto C no presenta isomeria
geométrica.

6. Dados los siguientes compuestos: CH3-CH=CH, y CH3-CH=CH-CHj3, elija el mds
adecuado para cada caso (justifique la respuesta): a) El compuesto reacciona con
H20/H2S04 para dar otro compuesto que presenta isomeria optica. b) La
combustion de 2 moles de compuesto producen 6 moles de CO.. c) El compuesto
reacciona con HBr para dar un compuesto que no presenta isomeria optica

7. Dada la siguiente transformacion quimica: HC=CCH,-CH3; + xA — B Justifique
si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas: a) Cuando x = 2y A = Cl;
el producto B presenta isomeria geométrica. b) Cuando x = 1y A = Hz el producto
B presenta isomeria geométrica. c) Cuando x = 1y A = Br; el producto B presenta
isomeria geométrica.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

1. Indique si la estructura de cada pareja representa el mismo compuesto o
compuestos diferentes, identificando los grupos funcionales presentes:
Cl) CH3CH20CH3 Y CH3OCH2CH3
b) CH3CH.OCH3 y CH3CHOHCH3
C) CH3CH2CH20H Yy CH3CHOHCH3

2. Complete las siguientes reacciones e indique el tipo al que pertenecen:

a) CHs + Cl, —™—

b) CHZZCHZ + Oz 2
C) CHZZCHCH3 + HI SRR,

3. Indique los grupos funcionales de las siguientes moléculas:
Cl) CH3CH2COCH2CH3
b) CH3CH.CHOHCOOH
c) CH3CH2CHNHCHO

4. Complete las siguientes reacciones e indique el tipo al que pertenecen:
a) CHz=CHCH; + H,0 — >
b) CH3CH2CH:Cl + KOH —— KCl +
c) CH3CH2CH2Cl + KOH —— KCI + H0 +

5. Complete las siguientes reacciones organicas:

a) CeHy + Cl2 — A%,

b) CH3CH=CHCH3 + HBr A=
C) CH3CHOHCH2CH3 + H2504 —> Hzo

210



Quimica Organica. Quimica 2° Bachillerato

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

1. Complete las siguientes reacciones e indique el tipo de reaccion (adicion,

eliminacion o sustitucion) a que corresponden.
H,S0,

Cl) CH3CH:CH2 +HZO 224
b) C¢ He (benceno) + HNO3 _ H,80,

Ol

¢) CHsCHBrCH; —=— HBr+

2. Dados los siguientes compuestos orgdnicos: CH3CH2CHs; CH30H; CH>=CHCH:s.
Indique razonadamente:
a) ¢Cudl es soluble en agua?
b) ¢Cudles son hidrocarburos?
c) ¢Cudl presenta reacciones de adicion?

3. Complete y ajuste las siguientes reacciones orgdnicas:
a) CH3CH2COOH + CH3CH.OH —
b) CH3CH=CH2 +H2 —H,
c) CiHio+ 0 —

4. Defina serie homéloga e indique cudles de los siguientes compuestos pertenecen
a la misma serie que CH3OH:
G) CH3CH2 CHz CHzOH
b) CH3CH,OH
c) CH3COOH

5. Complete las siguientes reacciones y ajuste la de combustion.

luz

a) CH3CH3z +Cl, —

calor

b) CGsHg+ 0, —

H,SO, , calor

c) CHCH,OH ——

6. Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Cuando un grupo hidroxilo (-OH) estd unido a un carbono saturado, el
compuesto resultante es un éster.

b) El dimetiléter y el etanol son isémeros de funcion.
c) La siguiente reaccién orgdnica: R-CHzBr + NaOH —R-CH;OH + NaBr, es una
reaccién de eliminacion.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

1. Ponga un ejemplo de cada una de las siguientes reacciones:
a) Adicion a un alqueno.
b) Sustitucidn en un alcano.
c) Deshidratacion de un alcohol.

2. Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) El punto de ebullicion del butano es menor que el de butan-1-ol.
b) La molécula CHCl3 posee una geometria tetraédrica con el dtomo de carbono
ocupando la posicion central.
c) El etano es mas soluble en agua que el etanol.

3. Complete las siguientes reacciones e indique el tipo al que pertenecen:
a) CH=CH + HCl —"—
b) BrCHz-CHzBr —==**—> 2 KBr +

¢) CHsCHaCH; + Cl, —— Hcl +

4. Las formulas moleculares de tres hidrocarburos lineales son: CsHg, C4Hioy CsHio.
Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) Los tres pertenecen ala misma serie homéloga.
b) Los tres presentan reacciones de adicidn.
c) Los tres poseen dtomos de carbono con hibridacién sp>.

5. Complete las siguientes reacciones e indique de qué tipo son:
a) CHsCH=CHz + HBr —"*>
b) CH3CH.CH3 + Cls —
¢) CH=CH + H; —"—

6. a) Formule dos isémeros del CH3CH2CH>CH>CHO, indicando el tipo de isomeria.

b) Justifique si el CH3CHBrCH:CHs presenta isomeria dptica.
c) Justifique si existe isomeria geométrica en el compuesto CH3CHCICCI=CH,.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

1. Complete las siguientes reacciones y ajuste la que corresponda a una combustién:
a) CH3CH=CHCH; + H, —"—
b) CH3CH3 + OZ -

c) CHa + Cl; s

2. Los compuestos CH3CH.OH y CHsCH2CH3 tienen masas moleculares similares.
Indique, justificando la respuesta:
a) Cudl tiene mayor punto de fusion.
b) Cudl de ellos puede experimentar una reaccién de eliminacion y escribala.

3. Dados los compuestos: butan-2-ol, CH3CHOHCH:CH3, y 3-metilbutanol,
CH3CH(CH3)CH2CH20H, responda, razonadamente, a las siguientes cuestiones:
a) ¢Son isémeros entre si?
b) ¢Presenta alguno de ellos isomeria optica?

4. a) Defina serie homdloga.
b) Escriba la férmula de un compuesto que pertenezca a la misma serie homéloga
de cada uno de los que aparecen a continuacion: CH3CH3; CH3CH.CH,OH;
CH3sCH2NH;

5. Ponga un ejemplo de los siguientes tipos de reacciones:
a) Reaccion de adicion a un alqueno.
b) Reaccidn de sustitucién en un alcano.
c) Reaccion de eliminacién de HCl en un cloruro de alquilo.

6. Para el compuesto A de férmula CH3CH2CH.CH>CH3 escriba:
a) La reaccién de combustion completa de A.
b) Un compuesto que por hidrogenacién catalitica de lugar a A.
c) La reaccién fotoquimica de 1 mol de A en presencia de 1 mol de Cl;
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

1. 1 Defina los siguientes conceptos y ponga un ejemplo de cada uno de ellos:
a) Serie homdloga.
b) Isomeria de cadena.
c) Isomeria geométrica.

2. Dados los siguientes compuestos: CHsCOOCH.CH3, CH3CONHz, CH3CHOHCHs y
CH3CHOHCOOH
a) Identifique los grupos funcionales presentes en cada uno de ellos.
b) ¢Alguno posee dtomos de carbono asimétrico? Razone su respuesta.

3. Complete las siguientes reacciones orgdnicas e indique de qué tipo son:

H,SO, , calor

CH,CH,CH,OH +H,0
C.H, (benceno) + HNO, — % + H,0

4. Explique uno de los tipos de isomeria que pueden presentar los siguientes
compuestos y represente los correspondientes isémeros:
a) CH3COCH;s
b) CH3CH2CH2CH3
¢) CH3CHFCOOH

5. Complete las siguientes reacciones orgdnicas e indique de qué tipo son:

q) CH.=CH, +H, e,
b) CH.CH, +Cl, ——

¢) CHOH+0, —

6. Indique:
a) Un alcohol secundario quiral de cuatro dtomos de carbono.
b) Dos isdmeros geométricos de férmula molecular CsHio.
¢) Una amina secundaria de cuatro dtomos de carbono.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

1. Complete las siguientes reacciones orgdnicas e indique de qué tipo son:
a) CHg+Cl, ——
b) CH»=CHCH3 + Hp —<e=e—

c) CHsCH2CH2Br —io

2. Las formulas moleculares de tres hidrocarburos lineales son: C2Hs4 ; CsHg y
CsH10. Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) Los tres pertenecen a la misma serie homdloga.
b) Los tres experimentan reacciones de sustitucion.
c) Sélo uno de ellos tiene dtomos de carbono con hibridacién sp?.

3. Defina los siguientes conceptos y ponga un ejemplo de cada uno de ellos:
a) Isomeria de funcién.
b) Isomeria de posicidn.
c) Isomeria dptica.

4. Complete las siguientes reacciones e indique de qué tipo son:
Cl) CH2=CH2 + Br'z e
b) CHsCH; + O; —
c) CeHe (benceno) + Cl;, ———

5. Dados los compuestos orgdnicos: CH3CH3; CH3OH y CH2=CHCHs.
a) Explique la solubilidad en agua de cada uno de ellos.
b) Indique cudles son hidrocarburos.
c) ¢Puede experimentar alguno de ellos reacciones de adicion? En tal caso,
escriba una.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

a) Defina carbono asimétrico.
b) Sefiale el carbono asimétrico, si lo hubiere, en los siguientes compuestos:
CH3CHOHCOOH, CH3CH:NH_ , CH>=CCICH.CH3 , CH3CHBrCH,>CHs3

2. Complete las siguientes reacciones y ajuste la de combustion:
a) CH3CH, CH; + 0, —
b) CHsC CH + HCl —F—
c) CHsCH,CH; +H,O —

3. Dadas las siguientes especies quimicas: CH3zOH, CHsy NH3
a) Indique el tipo de enlace que existe dentro de cada una.
b) Ordénelas, justificando la respuesta, de menor a mayor punto de fusion.
c) Razone si serdn solubles en agua.

a) Escriba las estructuras de los isémeros de posicién del n-pentanol
(CsH110RH).
b) Represente tres isémeros de formula molecular CsHis.

5. Considere las siguientes moléculas:
CH3CHOHCH3 CH3COCHs CH3CONH; CH3COOCH;
a) Identifique sus grupos funcionales.
b) ¢Cudl de estos compuestos daria propeno mediante una reaccién de
eliminacion? Escriba la reaccién.

6. Complete las siguientes reacciones:
a) CH3CH=CH: + HBr —*—
b) CHsCHoCHs + Clz ——> HCl +
C) CHsCH, CH=CH, + H,O —

7. Para el eteno (CH2=CHz) indique:
a) La geometria de la molécula.
b) La hibridacién que presentan los orbitales de los dtomos de carbono.
c) Escriba la reaccién de combustién ajustada de este compuesto.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 10

1. Utilizando un alqueno como reactivo, escriba:

a) La reaccién de adicién de HBr.

b) La reaccién de combustion ajustada.

c) La reaccion que produzca el correspondiente alcano.

2. a) ¢Cudl es el alcano mds simple que presenta isomeria optica?

b) Razone por qué la longitud del enlace entre los dtomos de carbono en el benceno
(CsHs) es 1'40 A, sabiendo que en el etano (C2Hs) es 1'54 A y en el eteno (C2Hq) es
134 A.

3. Sefiale el tipo de isomeria existente entre los compuestos de cada uno de los
apartados siguientes:

G) CH3CH2CH20H Y CH3CHOHCH3

b) CH3CH20OH y CH3OCHj3

¢) CH3CH2CH2CHO y CH3CH(CH3)CHO

4. Razone las siguientes cuestiones:

a) ¢Puede adicionar haldgenos un alcano?

b) ¢Pueden experimentar reacciones de adicion de haluros de hidrégeno los
alquenos?

c) ¢Cudles serian los posibles derivados diclorados del benceno?

5. Para los compuestos benceno (CsHs) y acetileno (C2H2), justifique la veracidad o
falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Ambos tienen la misma férmula empirica.

b) Poseen la misma férmula molecular.

c) La composicién centesimal de los dos compuestos es la misma.

Masas atémicas: Na = 23; O = 16; H= 1.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 11

1. Escriba:
a) Un isémero de cadena de CH3CH,CH=CH;
b) Un isémero de funciéon de CH3OCH,CH3
¢) Un isémero de posicién de CH3CH2CH>CH>COCH3

2. Indique los productos que se obtienen en cada una de las siguientes reacciones:
Cl) CH3CH=CH; + Cl; —
b) CH3CH=CH, + HCI —
C) CH3CH=CH2 + Oz -

3. Para los siguientes compuestos: CH3sCHs , CH2=CH, y CH3CH.OH
a) Indique cudl o cudles son hidrocarburos.
b) Razone cudl serd mds soluble en agua.
c) Explique cudl seria el compuesto con mayor punto de ebullicidn.

4. Escriba:
a) Dos hidrocarburos saturados que sean isémeros de cadena entre si.
b) Dos alcoholes que sean entre si isémeros de posicion.
c) Un aldehido que muestre isomeria dptica.

5. Complete las siguientes reacciones quimicas:
G) CH3CH; + O, —
b) CHsCHOHCH3 + KMnO4 —

c) CH=CH +2Br, —=
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 12

1. Dados los compuestos: (CH3).CHCOOCHS3 ; CH30CHj3 ; CH=CHCHO
a) Identifique y nombre la funcion que presenta cada uno.
b) Razone si presentan isomeria cis-trans.
c) Justifique si presentan isomeria dptica.

2. Indique el producto que se obtiene en cada una de las siguientes reacciones:
Cl) CH3;-CH=CH; +Cl; —

b) CH3- CH:= CH2+ HClﬂ’
¢) CsHe (benceno) + HNO3

3. Para el compuesto CH3CH=CHCH3 escriba:
a) La reaccién con HBr.
b) La reaccién de combustidn.
¢) Una reaccion que produzca CH3CH>CH>CH3

4. Para cada compuesto, formule:
a) Los isémeros cis-trans de CH3CH,CH=CHCH3
b) Un isémero de funcién de CH3sOCH,CH3
¢) Un isomero de posicion del derivado bencénico C¢H4Cl>

5. Indique el compuesto orgdnico que se obtiene en las siguientes reacciones
quimicas:
G) CHz= CHz + Br; %

catalizador

b) C¢He (benceno) + CH3Cl ——

KOH

€) CHz = CH - CHz = CHoCl ~ el ~
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ANEXO 1. CONCEPTOS BASICOS EN QUIMICA

Masa atomica y molecular

Debido a las dimensiones tan reducidas de los &tomos y de las moléculas, las
masas de ambos son muy pequefias, del orden de 10?" Kg, y para trabajar con
mayor comodidad, se ha definido la unidad de masa atomica (uma) como la doceava
parte de la masa del is6topo de carbono 12, al cual se le asigna una masa de 12 uma.

Cuando se dice que la masa atémica del nitr6geno es 14 uma, se indica que
la masa de un atomo de nitrogeno es 14 veces mayor que la doceava parte del
carbono 12. Por otro lado, como las moléculas estan formadas por atomos y estos
tienen masa, también la tendran las moléculas. A esta masa se le llama masa
molecular y se obtiene teniendo en cuenta la masa atomica de cada elemento que
integra el compuesto y el nimero de atomos que interviene. Asi, la masa molecular
del amoniaco es 17 porque:

M (NH3) =1x14+3x1=17u

Concepto de mol

Numero de Avogadro: Es el nimero de atomos contenido en 12 g del
isétopo del carbono 12 y tiene un valor de N = 6’023 - 10%.

Mol es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades elementales
(atomos, moléculas, iones, etc.) como atomos hay en 12 g del isétopo del carbono
12. Por tanto, un mol de 4tomos contiene 6°023 - 10?® 4&tomos; un mol de moléculas
contiene 6’023 - 10?3 moléculas; un mol de iones contiene 6’023 - 105 iones; etc.

La masa de un mol de entidades elementales (67023 - 10?°) expresada en
gramos se define como masa molar, My,. La masa molar coincide con el valor de la

masa molecular si bien la primera se expresa en gramos Yy la segunda en unidades de
masa atémica. Asi, por ejemplo, la masa molar del acido sulfurico es:

M n (H2SO4) =98 g/mol
mientras que la masa molecular del &cido sulfarico es:

M (H,SO4) = 98 u

Volumen molar

Un mol de cualquier gas, en condiciones normales de presion (1 atm) y
temperatura (0° C = 273 K) ocupa siempre un volumen de 22’4 L, a este volumen se
le denomina volumen molar y segiin la definicion de mol, contiene 6023 - 10%°
moléculas.
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Ecuacidén de los gases perfectos o ideales

Se escribe:
p - V=n-R-T
donde p, es la presion en atmoésferas; V, es el volumen en litros; n, es el nimero de moles ;

T, es la temperatura absoluta (K) y R, es la constante de los gases perfectos cuyo valor es
0’082 atm - L / K - mol.

Ley de Dalton

La presion de una mezcla de gases puede expresarse como la suma de las presiones
parciales.

Pt=P1+P2+P3...

Y la presion de cada gas en la mezcla se puede calcular mediante la siguiente
ecuacion:

Pi=XM * Pt
Siendo Xy la fraccion molar del gas correspondiente.

Concentracion de una disolucién

Las disoluciones son mezclas homogéneas de dos o més sustancias. Solo se
estudiaran casos de disoluciones de dos componentes (binarias). Normalmente el
componente que se encuentra en mayor proporcion se denomina disolvente y el que
se encuentra en menor proporcién se denomina soluto. Cuando uno de los
componentes es el agua se toma como disolvente.

La concentracién de una disolucion es la cantidad de soluto disuelta en una
cierta cantidad de disolvente o de disolucién. Se puede expresar de formas
diferentes, entre otras, como:

Tanto por ciento en peso (%): Indica el nimero de gramos de soluto
contenidos en 100 g de disolucién

Molaridad (M): Indica el nimero de moles de soluto disuelto en cada litro
de disolucion.

Molalidad (m): Indica el nimero de moles de soluto disuelto en cada
kilogramo de disolvente.

Fraccion molar (x 0 fmear): La fraccion molar de soluto o de disolvente,
indica la relacion entre el nimero de moles de soluto o disolvente y el nimero total
de moles en la disolucién. Evidentemente, la suma de la fraccion molar de soluto y
la de disolvente es uno.
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Rigueza de un compuesto

En ocasiones intervienen en las reacciones quimicas sustancias que no son puras. Esto
puede ser debido a que se presentan en la naturaleza en minerales que contienen otras
sustancias, 0 a que el proceso seguido para su obtencion en el laboratorio o en la industria
quimica no ha permitido obtenerlas puras.

La riqueza o pureza de una sustancia se suele indicar en tanto por ciento en masa. Por
ejemplo, que un mineral de cinc tenga una riqueza del 65%, quiere decir que en cada 100
gramos de ese mineral hay 65 g de cinc.

Imagina que tenemos 120 g de una caliza que contiene 72 g de CaCOgs. ¢Cudl sera la
pureza en carbonato de calcio de dicha caliza? Recuerda que dividir es repartir: si dividimos los
72 g de CaCOgentre los 120 g de caliza, hallamos los gramos de CaCO3 que hay en cada gramo
de caliza. Si queremos saber la masa de CaCO3 en cada 100 gramos de caliza, tendremos que
multiplicar el resultado de la division anterior por 100.

: : 72 g CaCOy
Riqueza o pureza = Tanto por ciento en masa de CaCOq = 10 ¢ ol 100 = 60 %

Esto quiere decir que en cada 100 g de esa caliza hay 60 g de carbonato de calcio. El factor de
conversion para transformar una masa de caliza en CaCOs sera, por tanto, 60 g CaCO3/100 g
caliza.

Rendimiento de una reaccion

En la mayoria de los casos la cantidad de producto que se obtiene en una reaccion quimica es
menor que la cantidad esperada. Cuando ocurre esto decimos que el rendimiento de la reaccion
es menor al 100%. Por ejemplo, que el rendimiento de una reaccion quimica sea el 80%
significa que de cada 100 gramos que deberiamos obtener de una sustancia obtenemos sélo 80
gramos.

Esto puede ocurrir por distintos motivos:

e Hay veces que no es posible recuperar todo el producto obtenido en la reaccion, al igual
que no es posible sacar toda la pasta dental de su tubo.

e Otras veces no podemos obtener toda la cantidad que esperamos de un producto, porque
ocurren otras reacciones ademas de la que estamos considerando.

e Incluso ocurre con frecuencia que parte de los productos obtenidos reaccionan entre si para
originar de nuevo las sustancias iniciales.

Por tanto, se define el rendimiento de una reaccion como los gramos que se obtienen de una
sustancia por cada 100 gramos que se podrian haber obtenido.

Vamos a deducir con un ejemplo la ecuacion para hallar el rendimiento de una reaccion
quimica. Imagina que en una reaccion determinada esperamos obtener 130 gramos de una
sustancia (cantidad tedrica) pero solo obtenemos 91 gramos (cantidad obtenida). Si dividimos la
cantidad obtenida entre la cantidad tedrica, obtenemos los gramos obtenidos por cada gramo que
esperabamos obtener (91 g / 130 g). Ahora s6lo tenemos que multiplicar este resultado por 100:

91 g obtenides
130 g tebricos

rendimiente = 100 = T0%
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CONCEPTOS BASICOS EN QUIMICA
EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacién 1

De un recipiente que contiene 32 g de metano, se extraen 9-10 moléculas. Calcule:
a) Los moles de metano que quedan. Sol: 0,51 moles.

b) Las moléculas de metano que quedan. Sol:3,077x10%moléculas.

c) Los gramos de metano que quedan. Sol:8,16 g de metano.

Masas atémicas: H = 1; C = 12,

. Se toman 5,1 g de H,S. Calcule:

a) Eln® de moles presentes y el volumen que ocupan en condiciones normales

b) El n° de moléculas de H,S presentes.

c) El n°de dtomos de hidrdgeno.

Masas atdémicas: H = 1; S = 32. Sol: a) 0,15 moles; V=3,36 L; b) 9,033x10%
moléculas; c) 1,8066x10% dtomos de H.

. Un litro de SO, se encuentra en condiciones normales. Calcule:

a) El n® de moles que contiene. Sol:0,045 moles.

b) El n° de moléculas de SO, presentes. Sol:2,69x10?moléculas.

c) La masa de una molécula de diéxido de azufre. Sol:1,063x107% g.
Masas atdémicas: O = 16; S = 32

. Diga si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones, justificando las respuestas:

a) Un mol de cualquier compuesto quimico ocupa, en condiciones normales, un volumen
de 22,4 litros.

b) El Nimero de Avogadro indica el nimero de moléculas que hay en un mol de
cualquier compuesto quimico.

. Con relacién a los compuestos benceno (CsHe) y acetileno (C:H). ¢Cudles de las
siguientes afirmaciones son ciertas? Razone las respuestas.

a) Las dos tienen la misma férmula empirica.

b) Las dos tienen la misma férmula molecular.

c) Las dos tienen la misma composicién centesimal.

. En el laboratorio se dispone de dcido clorhidrico concentrado, cuya densidad es de 1,2

g/mly 36% de riqueza en peso.

a) Calcule el volumen necesario que hay que tomar del dcido para preparar 500 ml de
disolucién de dcido clorhidrico 0,1 M. Sol: V=4,22mL.

b) Indique el procedimiento que seguiria para preparar la disolucién y el material
necesario para ello.

a) Calcule la cantidad de sulfato de sodio del 80% de riqueza en peso, necesaria para
preparar 500 ml de una disolucién 0,1 M en ién sodio (Na”). Sol: 4,44 g.
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b) Qué cantidad habria que pesar si el sulfato de sodio estuviera decahidratado y
tuviera un 60% de riqueza en peso? Sol:13,42 g de Na.SO4 .10 H:O.
Masas atdmicasi H = 1; 0 = 16; Na = 23; S = 32.

En el proceso de formacion de agua a partir de sus elementos:

a) Calcule la masa de agua, en gramos que se forman a partir de 20 g de hidrdgeno y
60 g de oxigeno. Sol: 67,5 g de agua.

b) <¢Qué reactivo se encuentra en exceso y en qué cantidad? Sol:12,5 g de H..

c) Siel agua formada se encuentra a 120°C y 1 atm de presidn, calcule el volumen que
ocupa. Sol: V=120,8 L.

Masas atdmicas: H=1; 0 = 16

. Al afiadir dcido clorhidrico al carbonato cdlcico se forma cloruro de calcio, diéxido de

carbono y agua.

a) ¢Cudntos kg de carbonato cdlcico reaccionardn con 20 litros de dcido clorhidrico 3
M?

b) ¢Qué volumen ocupard el diéxido de carbono obtenido a 20°C y latm de presién?

Masas atémicas: C = 12; 0 = 16; Cl = 355: Ca = 40.

Cuando se afiade agua a 100 g de carburo de calcio se forma gas acetileno (etino), segin
la reaccion:
CaC; (S) +2H,0 - CG(OH)z (GC) + CoH; (9)
a) Calcule los gramos de acetileno que se obtendrdn
b) Si se quema el gas acetileno obtenido, calcular los litros de didxido de carbono que
se formardn medidos en condiciones normales.
Masas atémicas: H = 1; C = 12; O = 16; Ca = 40.
Sol: a) 40,63 g de acetileno; b) 70 L de didxido de carbono.

Cuando se calienta clorato de potasio se descompone en cloruro de potasio y oxigeno.

a) Calcule la cantidad de clorato de potasio del 80% de riqueza en peso, que serd
necesario para producir 1 kg de cloruro de potasio. Sol: 2055,4 g.

b) <¢Cudntos moles de oxigeno se producirdn y qué volumen ocupardn en condiciones
normales? Sol:20,1 moles de oxigeno: 450 L ocuparan.

Masas atémicas: O = 16;Cl = 355; K = 39.

Se tienen tres depésitos cerrados A, B y C de igual volumen y que se encuentran a la
misma temperatura. En ellos se introducen, respectivamente, 10 g de Hz (g), 7 moles de
02 (g) y 10® moléculas de N; (g). Indica de forma razonada: a) ¢En qué depdsito hay
mayor masa de gas? b) ¢Cudl contiene mayor nimero de dtomos? c) ¢En qué depdsito
hay mayor presién?

DATOS: Ar(N)=14u; Ar (0)=16u; Ar(H)=1u.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 2

Se desea preparar 1 litro de una disolucion de dcido nitrico 0,2 M a partir de un dcido

nitrico comercial de densidad 1,50 g/cm’y 33,6% de pureza en peso.

a) ¢Qué volumen deberemos tomar de la disolucién comercial?

b) Explique el procedimiento que seguiria para su preparacion y nombre el material
necesario para ello.

Masas atémicas: H = 1; N = 14, O = 16.

. Sabiendo que la masa molecular de hidrégeno es 2 y la del oxigeno 32, conteste

razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) <¢Qué ocupard mds volumen, un mol de hidrégeno o un mol de oxigeno en las mismas
condiciones de presién y temperatura?

b) <Qué tendrd mds masa, un mol de hidrégeno o un mol de oxigeno?

c) <¢Dénde habrd mds moléculas, en un mol de hidrdgeno o en un mol de oxigeno?

. En la reaccion del carbonato de calcio con dcido clorhidrico se producen diéxido de

carbono, cloruro de calcio y agua.

a) Calcule la cantidad de caliza, cuya riqueza en carbonato de calcio es del 92%, que
se necesita para obtener 2,50 kg de cloruro cdlcico.

b) Qué volumen ocupara el didxido de carbono medido a 25°C y a una presién de 770
mm de mercurio.

Masas atémicas: H=1; €= 12; Cl= 35,5; Ca = 40;

. Se dispone de un recipiente cerrado con hidrdgeno gaseoso en condiciones hormales de
presion y temperatura. Si se mantiene la temperatura constante y se aumenta el
volumen del recipiente hasta el doble, conteste razonadamente:

a) <¢Ha variado la masa de gas?

b) ¢Ha variado el nimero de moléculas?

¢) ¢Ha variado la densidad del gas?

. Tenemos en un recipiente 27 g de agua.

a) Calcule la cantidad de moles de agua.

b) Calcule el nimero de moléculas de agua

c) Calcule el nimero de atomos de oxigeno e hidrdgeno
Masas atémicas: H = 1, O = 16.

. Se desean preparar 100 ml de una disolucién 2 M de dcido sulfirico partiendo de otro

dcido sulfdrico de densidad 1,68 g/cm’ y riqueza del 65% en peso.

a) Calcule el volumen de dcido concentrado necesario.

b) Describa el procedimiento a seguir y el material de laboratorio que deberd usar
para preparar la disolucion final.

Masas atémicas: H = 1;S = 32; 0 = 16.
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Se mezclan 20 g de cinc puro con 200 mL de dcido clorhidrico 6 M. Cuando termina el

desprendimiento de hidrdgeno:

a) <¢Qué quedard en exceso, cinc o dcido?

b) <Qué volumen de hidrégeno, medido a 27°C y a la presién de 760 mm de mercurio
se habrd desprendido? Sol: V=7,6 L.

Masas atomicas: H=1; Cl = 35,5; Zn= 65,4.

Exprese en moles las siguientes cantidades de diéxido de azufre:

a) 11,2 litros, medidos en condiciones normales de presiény temperatura
b) 6,023 10% moléculas.

c) 35 litros medidos a 27°Cy 2 atm de presion.

. Se disuelven 5 gramos de nitrato de plata impuro en 500 mL de agua. Si al afiadir a esta

disolucién 20 mL de otra disolucién de dcido clorhidrico de densidad 1,07 g/cm® y
riqueza del 4% en peso, precipita toda la plata como cloruro de plata, calcule:

a) Lariqueza de la muestra de nitrato de plata. Sol: 78,2%.

b) La molaridad del dcido clorhidrico. Sol:1,15 M.

Masas atémicas: H=1; N = 14; O = 16; Cl = 35,5; Ag = 108.

a) ¢Cudntos gramos de seleniuro de hidrdgeno hay en 0,5 moles de dicho compuesto?
b)¢Cudntos dtomos hay en total?
Masas atdmicas: H = 1; Se = 79

La férmula empirica de un compuesto orgdnico es C4HgS. Si su masa molecular es 88,
determina: a) Su férmula molecular. b) El nimero de dtomos de hidrégenos que hay en
25 g de dicho compuesto. c) La presion que ejercerd 2 g del compuesto en estado
gaseoso a 120 °C, en un recipiente de 1,5 L.

DATOS: Ar (€)=12u; Ar(H)=1u; Ar(S)=32u; R=0,082 atm - L - mol-1- K-1.
Sol: b) 1,37 - 10** dtomos de H; c) P =0,49 atm
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 3

El sulfato de sodio y el cloruro de bario reaccionan en disolucién acuosa para dar un

precipitado blanco de sulfato de bario.

a) <¢Cudntos gramos de BaSO, se forman cuando reaccionan 8,5 mL de disolucion de
sulfato de sodio 0,75 M con exceso de cloruro de bario? Sol:1,491 g.

b) ¢Cudntos mL de cloruro de bario de concentracion 0,15 M son necesarios para
obtener 0,6 g de sulfato de bario? Sol:17 mL.

Masas atdomicas: O =16; S = 32; Ba = 5é.

. Dos recipientes de la misma capacidad, contienen uno gas metano y otro gas amoniaco.
Ambos recipientes estdn en las mismas condiciones de presién y temperatura. Razone la
veracidad o falsedad de las siguientes proposiciones:

a) Ambos recipientes contienen el mismo ndmero de moléculas

b) Ambos recipientes contienen el mismo nimero de dtomos.

c) Ambos recipientes contienen la misma masa.

. a) Calcule la masa de hidréxido de sodio sélido del 80% de pureza en peso, necesaria
para preparar 250 mL de disolucién acuosa 0,025 M.

b) Explique el procedimiento para preparar la disolucidn, indicando el material

necesario.

Masas atémicas: H =1; O = 16; Na = 23.

. Dada la reaccion: CaCOs; + 2 HCl — €O, + CaCl, + H,O

Calcule:

a) La cantidad de un mineral cuya riqueza en CaCO; es del 92% en peso, que se
necesita para obtener 250 kg de CaCl,.

b) El volumen de dcido clorhidrico comercial del 36% de riqueza en peso y densidad
1,18 g/mL, necesario para obtener la cantidad de cloruro de calcio a la que se
refiere el apartado anterior.

Masas atémicas: H = 1; € = 12; O = 16; Cl = 35,5; Ca = 40.

. @) ¢Cudntos dtomos de oxigeno hay en 200 litros de oxigeno molecular en condiciones

normales?

b) Una persona bebe al dia 1 litro de agua. Suponiendo que la densidad del agua es de 1
g/mL, ¢cudntos dtomos de hidrdgeno incorpora a su cuerpo por este procedimiento?

Masas atémicas: H = 1; O = 16.

. Se dispone de tres recipientes que contienen 1 litro de CHs gas, 2 litros de Nz gas y
15 litros de O gas, respectivamente, en las mismas condiciones de presion y
temperatura. Indiquese razonadamente:

a) <Cudl contiene mayor nimero de moléculas?

b) ¢Cudl contiene mayor nimero de dtomos?

c) ¢Cudl tiene mayor densidad?

Masas atdmicasi H = 1; € = 12; N = 14; O = 16.
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En la reaccion: NaCl + AgNOs; — AgCl + NaNO;

a) ¢Qué masa de cloruro de plata puede obtenerse a partir de 100 mL de nitrato de
plata 0,5 M y 100 mL de cloruro de sodio 0,4 M? Sol: 5,74 g de AgCl.

b) Calcule la cantidad de reactivo en exceso que queda sin reaccionar, expresada en
gramos. Sol:1,7 g de AgNO3.

Masas atémicas: N = 14; O = 16; Na = 23; Cl = 355; Ag = 108.

Se preparan 250 mL de disolucion 1,5 M de dcido nitrico a partir de un dcido nitrico

comercial del 67% en peso y densidad 1,40 g/mL.

a) Calcule la molaridad del dcido concentrado y el volumen del mismo necesario para
preparar 250 mL de disolucién de dcido nitrico 1,5 M.

b) Describa el procedimiento a seguir y el material de laboratorio a utilizar para
preparar la disolucion anterior.

Masas atémicas: H = 1; N = 14, O = 16.

En fres recipientes de la misma capacidad y que se encuentran a la misma temperatura
se introducen, respectivamente, 10 g de hidrdogeno, 10 gramos de oxigeno y 10 gramos
de nitrégeno, los tres en forma molecular y estado gaseoso. Justifique:

a) En cudl de los tres recipientes habra mayor nimero de moléculas

b) En cudl de los tres recipientes serd mayor la presion.

Masas atémicas: H = 1, O = 16; N = 14.

Un frasco de 1 litro de capacidad estd lleno de didxido de carbono gaseoso a 27°C. Se
hace vacio hasta que la presion del gas es de 10 mm de mercurio. Indique
razonadamente:

a) ¢Cudntos gramos de diéxido de carbono contiene el frasco?

b) ¢Cudntas moléculas hay en el frasco?

Masa atdmica: C = 12.

Se prepara en el laboratorio un litro de disolucion 0,5 M de dcido clorhidrico a partir
de uno comercial contenido en un frasco en cuya etiqueta se lee: Pureza: 35 % en peso;
Densidad = 1,15 g/mL; Masa molecular = 36,5.

a) Calcule el volumen necesario de dcido concentrado para preparar la disolucién.

b) Describa el proceso que ha seguido y el material de laboratorio empleado.

228



Conceptos basicos Quimica 2° Bachillerato

EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 4

. Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:

a) Dos masas iguales de los elementos A y B contienen el mismo ndmero de atomos.

b) La masa atémica de un elemento es la masa, en gramos, de un datomo de dicho
elemento.

c) El ndmero de dtomos que hay en 5 g de oxigeno atémico es igual al nimero de
moléculas que hay en 10 g de oxigeno molecular.

. El sulfato de amonio, (NH4).S0,, se utiliza como fertilizante en agricultura. Calcule:

a) El tanto por ciento en peso de nitrégeno en el compuesto. Sol:21,21%.

b) La cantidad de sulfato de amonio necesaria para aportar a la tierra 10 kg de
nitrégeno. Sol: 47143 g.

Masas atomicas: H = 1N = 14, 0 = 16; S = 32.

. Razone qué cantidad de las siguientes sustancias tiene mayor nimero de dtomos:
a) 0,3 moles de SO.,.

b) 14 gramos de nhitrdgeno molecular.

c) 67,2 litros de gas helio en condiciones normales de presién y temperatura.
Masas atémicas: N = 14; 0 = 16; S = 32.

. Se hacen reaccionar 10 g de cinc metdlico con dcido sulfirico en exceso. Calcule:

a) El volumen de hidrégeno que se obtiene, medido a 27°C y 740 mm de mercurio
presion. Sol: V=3,8 L.

b) La masa de sulfato de cinc formada si la reaccién tiene un rendimiento del 807%.
So0l:19,37 g de sulfato de cinc.

Masas atémicas: O =16, S = 32, Zn = 65,4

. En 1 m® de metano (CH.), medido en condiciones normales de presién y temperatura,
calcule:

a) El nimero de moles de metano. Sol:44,6 moles.

b) El ndmero de moléculas de metano. Sol: 2,686x10*°moléculas.

c) El ndmero de dtomos de hidrégeno. Sol:1,074x10?® dtomos de hidrégeno.

. Se toman 25 mL, de un dcido sulfdrico de densidad 1,84 g/ cm® y del 96% de riqueza en
peso y se le adiciona agua hasta 250 mL.

a) Calcule la molaridad de la disolucién resultante. Sol: 1,8 M.

b) Describa el material necesario y el procedimiento a seguir para preparar la
disolucién.

Masas atémicas: H = 1,0 = 16; S = 32.

Defina los siguientes conceptos:
a) Masa atémica de un elemento.
b) Masa molecular.

c) Mol.
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8. Razone si son verdaderas o falsas las afirmaciones siguientes:
a) La masa de un ion monovalente positivo es menor que la del atomo correspondiente.
b) El nimero atémico de un ion monovalente positivo es menor que el del dtomo
correspondiente.
¢) En un gramo de cualquier elemento hay mds dtomos que habitantes tiene la Tierra,
6.10°.

9. Se prepara dcido clorhidrico por calentamiento de una mezcla de cloruro de sodio con
dcido sulfdrico concentrado, segun la reaccion (sin ajustar):
NaCl + H;.SO4 ——> NaSO4 + HCI

Calcule:

a) La masa, en gramos, de dcido sulfurico del 90% de riqueza en peso que serd
necesario para producir 1 Tm de disolucion concentrada de dcido clorhidrico del
42%en peso. Sol: 626484 g de dcido sulfurico.

b) La masa de cloruro de sodio consumida en el proceso. Sol:673151 g de NaCl.

Masas atémicas: H = 1, O = 16; Na = 23; S = 32;Cl = 35'5.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 5

Dada la siguiente reaccién quimica :
2 AgNO3 + Clz —> N205 +2 AgCl + % Oz
Calcule:
a) Los moles de N,Os que se obtienen a partir de 20 g de AgNOs. Sol.0,06 moles.
b) El volumen de oxigeno obtenido, medido a 20 °C'y 620 mm de mercurio.
Sol: V=0,883 L
Masas atémicas: N=14; O=16; Ag=108.

. En 0,5 moles de diéxido de carbono, calcule:

a) El ndmero de moléculas que hay. Sol: 3,011x10?* moléculas.
b) La masa del diéxido de carbono. Sol: 22 g.

¢) El ndmero total de dtomos. Sol: 9,034x10%Gtomos.

Masas atdémicas: C = 12; O = 16.

. a) <Cudl es la masa, expresada en gramos, de un dtomo de sodio?

b) ¢Cudntos dtomos de aluminio hay en 0'5 g de este elemento?

c) ¢Cudntas moléculas hay en una muestra que contiene 05 g de tetracloruro de
carbono?

Masas atdémicas: C = 12; Na = 23; Al = 27; Cl = 35'5.

Sol: a) 3,81x10-%g; b) 1,11x10%atomos; c) 1,96x10* moléculas.

. Razone si las siguientes afirmaciones son correctas o no:

a) 17 g de NH; ocupan, en condiciones normales, un volumen de 22'4 litros.
b) En 17 g NH; hay 6'023. 1023 moléculas.

c) En 32 gde O; hay 6023 x10* dtomos de oxigeno.

Masas atémicas: H=1; N = 14; O = 16.

. Si 25 mL de una disolucidn 2'56 M de sulfato de cobre (II) se diluyen con agua hasta un
volumen de 450 mL.:

a) <¢Cudntos gramos de sulfato de cobre (II) hay en la disolucién original? Sol:9,97 g.
b) ¢Cudl es la molaridad de la disolucién final? Sol: 0,14 M.

Masas atémicas: O = 16; S = 32; Cu= 635

. En 10 litros de hidrégeno y en 10 litros oxigeno, ambos en las mismas condiciones de
presiény temperatura, hay:

a) El mismo nimero de moles.

b) Idéntica masa de ambos.

c) El mismo ndmero de dtomos.

Indique si son correctas o no estas afirmaciones, razonando las respuestas.

. El niquel reacciona con dcido sulfurico segun:
Ni + H2504 —> NISO4 + Hz
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a) Una muestra de 3 g de niquel impuro reacciona con 2 mL de una disolucién de dcido
sulfdrico 18 M. Calcule el porcentaje de niquel en la muestra. Sol:70,3%.

b) Calcule el volumen de hidrégeno desprendido, a 25 °Cy 1 atm, cuando reaccionan 20
g de niquel puro con exceso de dcido sulfirico. Sol: V=8,31 L.

Masa atomica: Ni = 587

. Un vaso contiene 100 mL de agua. Calcule:

a) Cudntos moles de agua hay en el vaso. Sol:5,56 moles.

b) Cudntas moléculas de agua hay en el vaso. Sol:3,349x10%* moléculas.

c) Cudntos dtomos de hidrégeno y oxigeno hay en el vaso. Sol: 3,349x10%**dtomos de
oxigeno y 6,698x10?* dtomos de hidrégeno

Masas atémicas: H=1; O = 16.

. a) Calcule la molaridad de una disolucion de dcido nitrico del 36% de riqueza en peso y
densidad 1'22 g/mL. Sol: 6,95 M.
b) ¢Qué volumen de ese dcido debemos tomar para preparar 0'5 L de disolucion
0'25 M? Sol:V=18 mL.
Masas atémicas: H=1; N = 14; O = 16;
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 6

Una disolucién de dcido nhitrico 15 M tiene una densidad de 1'40 g/mL. Calcule:

a) La concentracion de dicha disolucién en tanto por ciento en masa de dcido nitrico.

b) El volumen de la misma que debe tomarse para preparar 10 L de disolucion de dcido
nitrico 0'05 M.

Masas atomicas: N=14; 0 =16; H= 1. Sol: a) 67,5%:; b) V=33,33 mL.

. Calcule:

a) La masa, en gramos, de una molécula de agua.

b) El ndmero de dtomos de hidrdgeno que hay en 2 g de agua.

c) El ndmero de moléculas que hay en 11'2 L de H, que estdn en condiciones normales
de presion y temperatura.

Masas atémicas: H=1; O = 16.

Sol: a) 2,989x107%g: b) 1,325x10%dtomos de hidrégeno; c) 3,011x10**moléculas.

. El carbonato de sodio se puede obtener por descomposicién térmica del bicarbonato de
sodio, segln la reaccién:

2 NGHCO3 —> N02C03 + COz + Hzo
Se descomponen 50 g de bicarbonato de sodio de un 98% de riqueza en peso. Calcule:
a) El volumen de CO, desprendido, medido a 25°Cy 1,2 atm. Sol:5,9 L.
b) La masa, en gramos, de carbonato sddico que se obtiene. Sol:30,9 g.
Masas atémicas: Na=23; H=1;, C=12; O = 16.

. La formula empirica de un compuesto orgdnico es CH4O. Si su masa molecular es 88:
a) Determine su férmula molecular.

b) Calcule el nimero de dtomos de hidrdgeno que hay en 5 g de dicho compuesto.
Masas atémicas: C=12; 0=16; H=1.

. La estricnina es un potente veneno que se ha usado como raticida, cuya férmula es
C21H22N20;. Para 1 mg de estricnina, calcule:

a) El nimero de moles de carbono. Sol: 6,3x10°moles de C.

b) El ndmero de moléculas de estricnina. Sol: 1,807x10'®moléculas.

c) El nimero de dtomos de nitrégeno. Sol:3,614x10'%Gtomos de N.

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

. Al tratar 5 g de galena con dcido sulfirico se obtienen 410 cm® de H,S, medidos en
condiciones normales, segun la ecuacién:
PbsS + HzSO4 —> PbSO4 + st
Calcule:
a) Lariqueza de la galena en PbS. Sol: 88%.
b) El volumen de dcido sulfirico 0,5 M gastado en esa reaccién. Sol:36 mL.
Masas atémicas: Pb = 207; S = 32.

. Dada una disolucidn acuosa de dcido clorhidrico 0,2 M, calcule:

233



Conceptos basicos Quimica 2° Bachillerato

a) Los gramos de dcido que hay en 20 mL de dicha disolucidn. Sol: 0,146 g.

b) El volumen de agua que habrd que afiadir a 20 mL de dcido clorhidrico 0,2 M, para
que la disolucion pase a ser 0,01 M. Suponga que los volimenes son aditivos.
Sol: V=380 mL.

Masas atomicas: H = 1; Cl = 35,5.

. Calcule el nimero de atomos que hay en:

a) 44 g de CO,. Sol: 1,807x10%Gtomos.

b) 50 L de gas He, medidos en condiciones normales. Sol:1,344x10%*dtomos de He.
c) 0,5 moles de O,. Sol:6,023x10%* dtomos de O.

Masas atémicas: C = 12; O = 16.

. Las masas atdmicas del hidrégeno y del helio son 1 y 4, respectivamente. Indique,
razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Un mol de He contiene el mismo nimero de dtomos que un mol de Ho.

b) La masa de un dtomo de helio es 4 gramos.

¢) Enun gramo de hidrégeno hay 6'023-10* dtomos
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 7

Calcule:

a) La masa de un dtomo de bromo.

b) Los moles de dtomos de oxigeno contenidos en 3'25 moles de oxigeno molecular.
c) Los dtomos de hierro contenidos en 5 g de este metal.

Masas atdomicas: Br = 80; O =16; Fe = 56.

a) Explique el procedimiento a seguir, indicando el material de laboratorio necesario,
para preparar 250 mL de una disolucién acuosa 0'2 M de NaOH (masa molecular =
40).

b) <¢Cudl es la concentracién de OH™ ?

c) <¢Cudl es su pH?

Una bombona de butano (C4Hio) contiene 12 kg de este gas. Para esta cantidad calcule:
a) El ndmero de moles de butano.

b) El nimero de atomos de carbono y de hidrégeno.

Masas atémicas: C=12; H=1.

En 1'5 moles de CO,, calcule:

a) <Cudntos gramos hay de CO, ?
b) ¢Cudntas moléculas hay de CO;?
c) ¢Cudntos atomos hay en total?
Masas atdmicas: C = 12; O = 16.

Se toman 2 mL de una disolucidn de dcido sulfirico concentrado del 92 % de riqueza
en peso y de densidad 1'80 g/mL y se diluye con agua hasta 100 mL. Calcule:

a) La molaridad de la disolucién concentrada.

b) La molaridad de la disolucién diluida.

Masas atdmicas: S = 32; H=1; O = 16.

Dada la reaccion de descomposicion del clorato de potasio:
2 KC|O3 — 2 KCI +3 02
calcule:
a) La cantidad de clorato de potasio, del 98'5 % de pureza, necesario para obtener
12 L de oxigeno, en condiciones normales.
b) La cantidad de cloruro de potasio que se obtiene en el apartado anterior.
Masas atdmicas: Cl = 35'5; K = 39; O = 16.

a) Calcule el volumen de dcido clorhidrico del 36 % de riqueza en peso y densidad 119
g/mL necesario para preparar 1L de disolucién 0'3 M.

b) Se toman 50 mL de la disolucion 0'3 My se diluyen con agua hasta 250 mL. Calcule
la molaridad de la disolucién resultante.
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Masas atémicas: H = 1; Cl = 35'5.

Se hacen reaccionar 200 g de piedra caliza que contiene un 60 % de carbonato de
calcio con exceso de dcido clorhidrico, segtn:
CaCO0; + 2 HCl — CaCl, + CO; + H,0
Calcule:
a) Los gramos de cloruro de calcio obtenidos.
b) El volumen de CO, medido a 17 °C y a 740 mm de Hg.
Masas atdmicas: C = 12; O = 16; Cl = 35'5; Ca = 40.

En 10 g de Fe»(504)s:

a) <Cudntos moles hay de dicha sal?

b) ¢Cudntos moles hay de iones sulfato?
c) <¢Cudntos dtomos hay de oxigeno?
Masas atémicas: Fe =56 ; S=32; O = 16.

Calcule:

a) La masa de un dtomo de potasio.

b) El nimero de atomos de fosforo que hay en 2 g de este elemento.
c) El ndmero de moléculas que hay en 2 g de BCls.

Masas atdomicas: K = 39; P = 31; B =11; Cl = 35'5.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 8

1. El cinc reacciona con el dcido sulfdrico segun la reaccién:
Zn + H2504 - ZHSO4 + Hz
Calcule:
a) La cantidad de ZnSO4 obtenido a partir de 10 g de Zny 100 mL de H,SO., de
concentracién 2 molar.
b) El volumen de H, desprendido, medido a 25 °Cy a 1 atm, cuando reaccionan 20 g de
Zn con H,SO4 en exceso.
Masas atdomicas: Zn = 65'4; O = 16; S = 32; H=1.

2. a)<Cudl es la masa de un dtomo de calcio?
b) ¢Cudntos atomos de boro hay en 0'5 g de este elemento?
c) ¢Cudntas moléculas hay en 0'5 g de BCl3?
Masas atémicas: Ca = 40; B = 11; Cl = 35'5.

3. Indique:
a) Los subniveles de energia, dados por el ndmero cudntico secundario |, que
corresponden al nivel cudntico n = 4.
b) A qué tipo de orbitales corresponden los subniveles anteriores.
c) Si existe algln subnivel de n = 5 con energia menor que algun subnivel de n = 4, diga
cudl.

4. Calcule:
a) La molaridad de una disolucion acuosa de dcido clorhidrico del 25 % en peso y
densidad 0'91 g/mL.
b) El volumen de la disolucidn del apartado anterior que es necesario tomar para
preparar 1'5 L de disolucion 0'1 M.
Masas atdmicas: Cl = 35'5; H = 1.

5. La tostacién de la pirita se produce segun la reaccién:
4 FCSZ + 702 - 2F€203 + 8502
Calcule:
a) La cantidad de Fe;O; que se obtiene al tratar 500 kg de pirita de un 92 % de
riqueza en FeS;, con exceso de oxigeno.
b) El volumen de oxigeno, medido a 20 °C y 720 mm de Hg, necesario para tostar los
500 kg de pirita del 92 % de riqueza.
Masas atdmicas: Fe = 56; S = 32; O = 16.

6. Calcule el nimero de dtomos contenidos en:
a) 10 g de agua.
b) 0'2 moles de C4H1o.
c) 10 L de oxigeno en condiciones normales.
Masas atémicas: H=1; O = 16.
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7. En 5 moles de CaCl;, calcule:

a) El nimero de moles de dtomos de cloro.
b) El nimero de moles de dtomos de calcio.
c) El nimero total de atomos.

8. Una disolucién acuosa de CH3COOH, del 10 % en peso, tiene 1'055 g/mL de densidad.

Calcule:

a) La molaridad.

b) Si se afiade un litro de agua a 500 mL de la disolucién anterior, ¢cudl es el
porcentaje en peso de CH3COOH de la disolucion resultante? Suponga que, en las
condiciones de trabajo, la densidad del agua es 1 g/mL.

Masas atdémicas: C=12; H=1; O = 16.

9. Razone si en 5 litros de hidrégeno y en 5 litros de oxigeno, ambos en las mismas

condiciones de presion y temperatura, hay:
a) El mismo ndmero de moles.

b) Igual nimero de dtomos.

c) Idéntica cantidad de gramos.

Masas atémicas: O =16; H = 1.

10. Para 2 moles de SO, , calcule:

a) El nimero de moléculas.
b) El volumen que ocupan, en condiciones normales.
c¢) El nimero total de dtomos.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 9

1.- El dcido sulfdrico reacciona con cloruro de bario segtn la reaccién:
H.S04 (ac) + BaCl; (ac) —» BaSO4(s) + HCI (ac)
Calcule:
a) El volumen de una disolucién de dcido sulfdrico, de densidad 1'84 g/mL y 96 % en
peso de riqueza, necesario para que reaccionen totalmente 21'6 g de cloruro de bario.
b) La masa de sulfato de bario que se obtendra.
Masas atémicas: H=1; S=32; O = 16; Ba = 137'4; Cl = 35'5.

2.- En tres recipientes de 15 litros de capacidad cada uno, se introducen, en condiciones
normales de presién y temperatura, hidrégeno en el primero, cloro en el segundo y
metano en el tercero. Para el contenido de cada recipiente, calcule:

a) El nimero de moléculas.
b) El nimero total de dtomos.

3.- Para 10 g de diéxido de carbono, calcule:
a) El nimero de moles de ese gas.
b) El volumen que ocupara en condiciones normales.
¢) El nimero total de dtomos.
Masas atémicas: € = 12; O = 16.

4.- Una disolucién acuosa de H3PO4, a 20 °C, contiene 200 g/L del citado dcido. Su densidad
a esa femperatura es 1'15 g/mL.
Calcule:
a) La concentracién en tanto por ciento en peso.
b) La molaridad.
Masas atémicas: H=1, O = 16; P = 31.

5.- Reaccionan 230 g de carbonato de calcio del 87 % en peso de riqueza con 178 g de cloro
seg(m: CaCOs3 (S) + Cl, (9) - Cl,0 (g) + CaCl, (S) + CO; (9)
Los gases formados se recogen en un recipiente de 20 L a 10 °C. En estas condiciones, la
presion parcial del Cl,0 es 1'16 atmdsferas. Calcule:
a) El rendimiento de la reaccién.
b) La molaridad de la disolucién de CaCl; que se obtiene cuando a todo el cloruro de
calcio producido se afiade agua hasta un volumen de 800 mL.
Masas atdmicas: C = 12; O = 16; Cl = 35'5; Ca = 40.

6.- En 20 g de Niz (CO3)3:
a) ¢Cudntos moles hay de dicha sal?
b) ¢Cudntos dtomos hay de oxigeno?
¢) ¢Cudntos moles hay de iones carbonato?
Masas atdmicas: C = 12; O = 16; Ni = 58'7.

7.- En una bombona de gas propano que contiene 10 kg de este gas:
a) ¢Cudntos moles de ese compuesto hay?
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b) ¢Cudntos atomos de carbono hay?
¢) ¢Cudl es la masa de una molécula de propano?
Masas atémicas: C=12; H=1.

8.- Una disolucién de dcido acético tiene un 10 % en peso de riqueza y una densidad de
1'05 g/mL. Calcule:
a) La molaridad de la disolucidn.
b) La molaridad de la disolucion preparada llevando 25 mL de la disolucién anterior a un
volumen final de 250 mL mediante la adicién de agua destilada.
Masas atdémicas: H=1; C=12; O = 16.

9.- Para un mol de agua, justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) En condiciones normales de presion y temperatura, ocupa un volumen de 22'4 litros.
b) Contiene 6'02:1023 moléculas de agua.

c) El nimero de dtomos de oxigeno es doble que de hidrdgeno.
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 10

Razone:

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 uno de oxigeno?

c) ¢Dénde hay mds moléculas, en un mol de nitrégeno o en uno de oxigeno?

Masas atomicas: N = 14; O = 16.

.- En tres recipientes de la misma capacidad, indeformables y a la misma temperatura, 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. Justifique en cudl de los tres:

a) Hay mayor nidmero de moléculas.

b) Es menor la presidn.

¢) Hay mayor nimero de dtomos.

Masas atémicas: N=14; H=1; O = 16.

a) ¢Cudntos atomos de oxigeno hay en 200 L de oxigeno molecular en condiciones
normales de presion y temperatura?

b) Una persona bebe al dia 2 L de agua. Si suponemos que la densidad del agua es 1
g/mL ¢Cudntos dtomos de hidrégeno incorpora a su organismo mediante esta via?
Masas atémicas: H = 1; O =16.

Si consideramos los compuestos CsHs Yy C2H: , razone de las siguientes afirmaciones
cudles son ciertas y cudles falsas:

a) Los dos tienen la misma férmula empirica.

b) Los dos tienen la misma férmula molecular.

c) Los dos tienen la misma composicion centesimal.

Un recipiente cerrado contiene oxigeno, después de vaciarlo lo llenamos con amoniaco a
la misma presién y temperatura. Razone cada una de las siguientes afirmaciones:

a) El recipiente contenia el mismo niimero de moléculas de oxigeno que de amoniaco.

b) La masa del recipiente lleno es la misma en ambos casos.

c) En ambos casos el recipiente contiene el mismo nimero de dtomos.

Una disolucién acuosa de dcido sulfdrico tiene una densidad de 1'05 g/mL, a 20 °C, y
contiene 147 g de ese dcido en 1500 mL de disolucién. Calcule:

a) La fraccién molar de soluto y de disolvente de la disolucion.

b) ¢Qué volumen de la disolucién anterior hay que tomar para preparar 500 mL de
disolucion 0'5 M del citado dcido?

Masas atdmicas: H=1; 0 =16; S = 32.

Se disuelven 30 g de hidréxido de potasio en la cantidad de agua necesaria para

preparar 250 mL de disolucién.

a) Calcule su molaridad.
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b) Se diluyen 250 mL de esa disolucién hasta un volumen doble. Calcule el nimero de
iones potasio que habrd en 50 mL de la disolucién resultante.
Masas atdmicas: K=39: H=1; O = 16.

6.- 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) Calcule la cantidad del reactivo que queda en exceso.
b) ¢Qué volumen de hidrégeno, medido a 27 °C'y 760 mm Hg se habrd desprendido?
Masas atémicas: Zn = 65'4; Cl = 35'5; H=1.

9.- A temperatura ambiente, la densidad de una disolucién de dcido sulfurico del 24% de
riqueza en peso es 1'17 g/mL. Calcule:
a) Su molaridad.
b) El volumen de disolucion necesario para neutralizar 100 mL de disolucién 2'5 M de
hidréxido de potasio.
Masas atémicas: S=32; 0=16; H=1
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EJERCICIOS DE SELECTIVIDAD: Relacion 11

1. El carbonato de calcio reacciona con dcido sulfirico segin:
CGCO3 + H2504 —> CGSO4 + COz + Hzo
a) ¢Qué volumen de dcido sulfdrico concentrado de densidad d = 1,84 g/cm’ y 96% de
riqueza en peso serd hecesario para disolver una muestra de 10 g de CaCO5?
b) ¢Qué cantidad de CaCOs; del 80 % de riqueza en peso serd necesaria para obtener
20 L de CO; , medidos en condiciones normales?
Masas atomicas: C=12; 0=16; H=1; S =32; Ca = 40

2. Una disolucion de dcido clorhidrico concentrado de densidad 1,19 g/ mL contiene

37% de HCI. Calcule:

a) La fraccién molar de HCI.

b) El volumen de dicha disolucién para neutralizar 600 ml de una disolucién 0,12 M en
hidréxido de sodio.

Datos: masas atémicas : Cl=355; H=1;0=16

3. Se tienen 8,5 g de amoniaco y eliminamos 1,5 .10% moléculas.

a) ¢Cudntas moléculas de amoniaco quedan? Sol:1,5x10*moléculas.

b) ¢Cudntos g de amoniaco quedan? Sol:4,25 g.

c) <¢Cudntos moles de atomos de hidrogeno quedan? Sol:0,75 moles de at.de H.
Masas atémicas: N = 14; H= 1.

4. Un recipiente de 1 litro de capacidad se encuentra lleno de gas amoniaco a 27 °C'y
0'1 atmésferas. Calcule:

a) La masa de amoniaco presente. Sol: 0,069 g.

b) El nimero de moléculas de amoniaco en el recipiente. Sol: 2,45x10*' moléculas.

c) El nimero de dtomos de hidrégeno y nitrégeno que contiene. Sol: 2,45x10%'dtomos
de N: 7,34x10%*'4tomos de H.

Masas atémicas: N = 14; H = 1.

5. Una disolucién acuosa de alcohol etilico (C:HsOH), tiene una riqueza del 95 % y una
densidad de 0'90 g/mL. Calcule:

a) La molaridad de esa disolucién. Sol: 18,6 M.

b) Las fracciones molares de cada componente. Sol: Xsiuto=0,88; Xaisolvente=0,12.
Masas atémicas: C = 12; O = 16; H =1.

6. El clorato de potasio se descompone a alta femperatura para dar cloruro de potasio
y oxigeno molecular.

a) Escriba y ajuste la reaccidn. ¢Qué cantidad de clorato de potasio puro debe
descomponerse para obtener 5 L de oxigeno medidos a 20 °Cy 2 atmésferas?

Sol: 34 g.

b) ¢Qué cantidad de cloruro de potasio se obtendrad al descomponer 60 g de clorato de
potasio del 83 % de riqueza? Sol: 30,29 g.

Masas atdmicas: Cl = 35'5; K = 39; O = 16.
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ANEXO 2. FORMULACION EN QUiIMICA ORGANICA

Las sustancias organicas se clasifican en bloques que se caracterizan por tener un
atomo o grupo atémico definido (grupo funcional) que le confiere a la molécula sus
propiedades caracteristicas. Una serie homdloga es el conjunto de compuestos
organicos que tienen el mismo grupo funcional.

Los compuestos orgdnicos se pueden clasificar en funcién de los grupos funcionales de
la siguiente manera:

= Compuestos hidrogenados. S6lo existen en la molécula dtomos de carbono e
hidrégeno. Son los hidrocarburos, que pueden ser de cadena cerrada o abierta,
y a su vez pueden ser saturados (enlaces simples), o insaturados (enlaces
dobles o triples).

= Compuestos halogenados. En la molécula hay dtomos de carbono, hidrégeno y
uno o mas halégenos.

= Compuestos oxigenados. En la molécula existen atomos de carbono, oxigeno e
hidrogeno. Son alcoholes, aldehidos, cetonas, acidos, éteres y ésteres.

= Compuestos nitrogenados. Las moléculas estan constituidas por datomos de
carbono, nitrégeno e hidrdgeno y a veces de oxigeno. Son amidas, aminas y
nitroderivados y nitrilos.

Es habitual que en un mismo compuesto existan a la vez varias funciones
denomindndose compuestos polifuncionales. En estos casos hay que tener en cuenta
el siguiente orden de preferencia de los grupos funcionales:

acidos > ésteres > amidas = sales > nitrilos > aldehidos > cetonas > alcoholes > aminas
> éteres > insaturaciones (dobles > triples) > hidrocarburos saturados

La IUPAC ha establecido la siguiente regla de caracter general para la nomenclatura y
formulacion de compuestos organicos que tendremos en cuenta siempre: la cadena
principal es la mas larga que contiene al grupo funcional mas importante.

1. Nomenclatura de los alcanos

Los alcanos lineales no ramificados se nombran con un prefijo latino o griego que
indica el nimero de atomos de carbono, seguido del sufijo ano.

n2 carbonos nombre férmula n2 carbonos nombre
1 metano CH,4 14 tetradecano
2 etano CHs-CH3 15 pentadecano
3 propano CH3-CH,-CHs 16 hexadecano
4 butano CH;-CH,-CH,-CH; 17 heptadecano
5 pentano CH3-CH,-CH,-CH,-CH3 18 octadecano
6 hexano CH3-(CH;)4-CH3 19 nonadecano
7 heptano CH3-(CH;)5-CHs 20 eicosano
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8
9
10
11
12
13

octano
nonano
decano
undecano
dodecano

tridecano

1.1. Alcanos ramificados

CHs-(CH,)6-CH3
CHs-(CH,);-CH3
CHs-(CH,)s-CH3
CHs-(CH,)s-CH3
CH3-(CH,)10-CH3
CH3-(CH,)1,-CHs

21
22
23
24
30
40

heneicosano
docosano
tricosano
tetracosano
triacontano

tetracontano

Para nombrar los alcanos ramificados es preciso definir antes lo que se entiende en
nomenclatura por grupos alquilo.

Los grupos alquilo se forman a partir de un alcano por pérdida de un dtomo de H y se

nombran reemplazando la terminacién ano por il(0). Por ejemplo:
-CH3 metilo, -CH,CHj5 etilo, -CH,CH,CHs propilo

Algunos grupos alquilo ramificados poseen nombres comunes (admitidos por la

IUPAC), como por ejemplo el isopropilo -CH(CH3),.

Reglas para nombrar los alcanos ramificados

Regla I. Encontrar y nombrar la cadena mas larga de la molécula. El resto de grupos
unidos a la cadena principal y que no sean H se denominan sustituyentes.

Si la molécula tiene dos o mas cadenas de igual longitud, la cadena principal serd la
cadena con mayor numero de sustituyentes.

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

alquilo.

Regla Ill. Se numera de un extremo a otro, asignando los nUmeros mas bajos posibles
a los carbonos con cadenas laterales. Si coinciden por ambos lados, se usa el orden

alfabético para decidir cdmo numerar la cadena principal.

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

parte de un sustituyente complejo (no tratados en este texto).

Regla V. En el nombre final del compuesto, recordar que entre letra y nimero se
escribe un guion, y entre dos niumeros se escribe una coma.
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Ejemplos:
a) 2,2-dimeti|hexan0 CH3C(CH3) ,CH,CH,CH,CH3
b) 3-eti|—2,2-dimeti|hexano CH3C(CH3)2CH(CH2CH3)CH2CH2CH3

c) 4-isopropil-2,3-dimetilnonano CH3;CH(CH3)CH(CHs)CH(CH(CHs),)CH,CH,CH,CH,CHs
d) 2,4,6-trimetil-5-propildecano CH;CH(CH3)CH,CH(CH3)CH(CH,CH,CH3)CH(CHs)(CH,)sCH;

e e A s

1.2. Alcanos ciclicos

Se nombran anteponiendo el prefijo ciclo al nombre del alcano de cadena abierta del
mismo numero de carbonos.

Para alcanos ciclicos sustituidos hay que numerar los carbonos del anillo si hay mas de
un sustituyente. Se busca una secuencia numérica que asigne los valores mas bajos a
los sustituyentes. Si son posibles dos de estas secuencias, el orden alfabético de los
sustituyentes adquiere prioridad.

O/CHzCHg qCHg

CHs
etilciclohexano 1,2-dimetilciclopentano

Ejemplos:
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2. Nomenclatura de alquenos

Se nombran igual que los alcanos pero con la terminacidon eno. Los sistemas mas
complicados requieren adaptaciones y extensiones de las reglas de nomenclatura de
los alcanos.

El alqueno mds pequefio conserva su nombre comun etileno (eteno).

Regla I. Para nombrar la raiz, se busca la cadena mads larga que incluya los dos
carbonos del doble enlace. La molécula puede presentar cadenas mas largas pero se
ignoran.

Regla Il. Cuando sea necesario, se indica la posicién del doble enlace en la cadena
mediante un ndmero, empezando por el extremo mas cercano al doble enlace, es
decir, el doble enlace debe de tener el nUmero mas bajo.

Regla Ill. Los sustituyentes y sus posiciones se anaden delante del nombre del
alqueno. Si hay mas de un doble enlace, se indica con la terminacién dieno, trieno, etc.

Ejemplos:

a) hex-2-eno CH3-CH=CH-CH,-CH,-CH;

b) 4-metilpent-2-eno CH3-CH(CH3)-CH=CH-CH;

c) octa-2,5-dieno CH3-CH=CH-CH,-CH=CH-CH,-CH3

3. Nomenclatura de alquinos

Se nombran igual que los alcanos pero con la terminacién ino, y cuando sea necesario,
se indica la posicion del triple enlace con el localizador mas bajo posible. Si hay
ramificaciones y/o mas de un triple enlace, se cumplen las mismas normas que con los
alquenos.

El alguino mas pequefio conserva su nombre comun acetileno (etino).

Cuando hay dobles y triples enlaces en la cadena, la cadena se nombra de forma que
los localizadores de las insaturaciones (dobles y triples enlaces) sean lo mds bajos
posible, sin distinguir entre dobles o triples enlaces. Si la numeracién coincidiera, tiene
preferencia el doble frente al triple.

Ejemplos:

a) pent-2-ino CH;-C=C-CH,-CH;

b) hepta-1,4-diino CH3-CH,-C=C-CH,-C=CH
c) pent-1-en-4-ino CH,=CH-CH,-C=CH

d) hex-4-en-1-ino CH;-CH=CH-CH,-C=CH

4. Nomenclatura de derivados halogenados

Se trata de compuestos hidrocarbonados en los que se sustituye uno o varios atomos
de hidrégeno por uno o varios atomos de halégenos. Se nombran y representan igual
que el hidrocarburo del que procede indicando previamente el lugar y nombre del
halégeno como si fuera un sustituyente alquilico. Se conservan algunos nombres
comunes como el cloroformo CHClI; (triclorometano). Otro nombre comun es el cloruro
de metilo (clorometano).
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Ejemplos:
a) 2-bromo-4-cloroheptano CH3CHBrCH,CHCICH,CH,CH;
b) 4-clorohex-2-eno CH3CH=CHCHCICH,CH;
C|:I
a) YW b) CHs-CH=CH-CH-CH,-CHs

Br Cl

5. Nomenclatura de compuestos aromaticos.

Si hay un solo sustituyente se afiade como prefijo al nombre de benceno. Para
bencenos disustituidos, tenemos tres posibilidades: 1,2 (orto), 1,3 (meta) y 1,4 (para).
Los sustituyentes se citan en orden alfabético.

Se conservan algunos nombres comunes como tolueno (metilbenceno).

CH, CHs CHs CH(CHs)2
CH2CH3
Cl
tolueno o-dimetilbenceno m-etilmetilbenceno p-cloroisopropilbenceno
metilbenceno 1,2-dimetilbenceno  1-etil-3-metilbenceno  1-cloro-4-isopropilbenceno

6. Nomenclatura de alcoholes (R-OH)

Se nombran como derivados de los alcanos con la terminacién ol. En sistemas
ramificados mas complejos, el nombre del alcohol deriva de la cadena mas larga que
contiene el OH, que no tiene por qué ser la mas larga de la molécula. La cadena se
numera empezando por el extremo mas cercano al OH (independientemente de que
haya enlaces multiples).

Si hay mas de un grupo —OH se utilizan los términos diol, triol, etc, segiin el nimero de
grupos hidroxilo presente, eligiéndose como cadena principal, la cadena mds larga que
contenga el mayor numero de grupos —OH, de forma que se le asignen los
localizadores mas bajos.

Cuando el grupo —OH se encuentra unido a un anillo aromatico (benceno) el
compuesto recibe el nombre de fenol. Cuando el grupo —OH no es el grupo principal,
se nombra como sustituyente utilizando el prefijo hidroxi.

En algunos nombres comunes se escribe la palabra alcohol seguida del grupo alquilo.
Por ejemplo el alcohol etilico es la forma clasica de nombrar al etanol.

Ejemplos:

pentan-2-ol CH3-CH(OH)-CH,-CH,-CH3
3-metilhexan-1-ol CH,0H- CH,-CH(CH3)-CH,-CH,-CH,
butano-1,3-diol CH3-CH(OH)-CH,-CH,0H
pent-3-en-1-ol CH,0H- CH,-CH=CH-CH;

fenol (hidroxibenceno) @OH
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7. Nomenclatura de éteres (R-O-R’)

La nomenclatura IUPAC trata los éteres como alcanos con un sustituyente alcoxi. Se
considera como estructura fundamental al grupo mas complejo (R), mientras que el
otro (R’) se considera como sustituyente (R'O-) y se nombra como alcoxialcano.

Esta nomenclatura es nueva, y es muy frecuente encontrar otra nomenclatura
(también aceptada) en la que se nombran los dos sustituyentes alquilicos seguidos de
la palabra éter.

Ejemplos:
metoxietano etil metil éter CH3-O-CH,-CH;
etoxietano dietil éter CHs- CH,-0O-CH,-CH3

etoxibenceno etil fenil éter @O'CHZ'CHg

8. Nomenclatura de aldehidos (R-CHO)

Los mas pequefios conservan nombres comunes: formaldehido (HCHO) y acetaldehido
(CH3CHO).

La IUPAC trata a los aldehidos como derivados de alcanos con la terminacion al. Los
sustituyentes de la cadena se numeran empezando por el grupo carbonilo. Para evitar
confusiones nunca se representa los aldehidos como RCOH, sino como RCHO.

Si existen dos grupos —CHO se elegira como cadena principal la que contiene a dichos
grupos y se nombran de igual manera que en el caso anterior finalizando con el sufijo
dial y si ademds hay presentes insaturaciones se les debe asignar los localizadores mas
bajos. Cuando el grupo —CHO, siendo el grupo principal, se encuentra unido a un
sistema ciclico el nombre se formara indicando el sistema ciclico seguido de la
terminacion carbaldehido.

Cuando el grupo —CHO no es grupo principal entonces se nombra con el prefijo formil.

Ejemplos:

3-hidroxibutanal CH3-CH(OH)-CH,-CHO
hexanodial CHO-CH,-CH,-CH,-CH,-CHO
pent-2-enal CH;-CH,-CH=CH-CHO

9. Nomenclatura de cetonas (R-CO-R’)

La mds pequeiia conserva su nombre comun: acetona (CH3COCHs). Las cetonas se
nombran cambiando la terminacién ano por ona. Se asigna el nUmero mas bajo al
carbonilo de la cadena sin tener en cuenta la presencia de otros sustituyentes o grupos
funcionales como OH o enlace multiple (o cualquier otro con menor prioridad).

Cuando el grupo carbonilo se encuentra como grupo sustituyente en una cadena y no
es el grupo principal, entonces se nombra con el prefijo oxo.
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Ejemplos:

butanona ¥ CH3-CO-CH,-CH;
pentan-2-ona CH3-CO-CH;,-CH,-CHs
hexano-2,4-diona CH3-CO-CH,-CO-CH,-CH3
4-oxoheptanal CHO-CH,-CH,-CO-CH,-CH,-CHj;

' No es necesario indicar un nimero localizador, porque sélo existe una butanona.

10. Nomenclatura de acidos carboxilicos (RCOOH)

Se nombran con la terminacidn oico y anteponiendo la palabra acido. Se mantienen los
nombres comunes acido acético (CHsCOOH) y acido férmico (HCOOH). Se asigna al
carbono carboxilico el numero 1 de la cadena. Tiene preferencia sobre todas las
funciones vistas hasta ahora. La cadena principal se elige de forma que incluya tantos
grupos funcionales como sea posible. Los acidos ciclicos saturados se nombran como

acidos cicloalcanocarboxilicos. Los acidos dicarboxilicos se nombran con la terminacion
dioico.

Ejemplos:

acido butanoico CH;-CH,-CH,-COOH

acido 3-oxopentanoico CHs- CH,-CO-CH,-COOH
acido 2-formilbutanodioico HOOC-CH(CHO)-CH,-COOH
acido bencenocarboxilico @_COOH

(acido benzoico)

11. Nomenclatura de derivados de los acidos carboxilicos: sales (RCOOM)

Las sales orgdnicas se nombran como el acido del cual derivan, eliminando la palabra
acido, cambiando la terminacion oico por oato y seguida del nombre del metal que
sustituye al H del grupo —OH del 4cido.

Ejemplos:

butanoato de sodio CH5-CH,-CH,-COONa

bencenocarboxilato de potasio
(benzoato de potasio) COOK

12. Nomenclatura de derivados de los acidos carboxilicos: ésteres (RCOOR’)

Se nombran como alcanoatos de alquilo, es decir, se nombran a partir del acido del
cual derivan, eliminando la palabra acido, cambiando la terminacién oico por oato y
seguida del nombre del radical que sustituye al H del grupo —OH del acido.

Ejemplos:

etanoato de propilo CH3;COOCH,CH,CH;
(acetato de propilo)

propanoato de etenilo CH3CH,COOCH=CH,

benzoato de metilo
COOCH,
butanoato de fenilo
CH3CH,CH,COO
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13. Nomenclatura de derivados de los acidos carboxilicos: amidas

Si la amida es primaria, es decir R-CONH,, se nombra a partir del acido del cual deriva,
eliminando la palabra acido, cambiando la terminacién oico por amida. Se trata de un
grupo terminal. Si el grupo -CONH, se encuentra unido a un anillo, siendo grupo
principal, entonces se nombra como carboxamida.

Si las amidas son secundarias (R—-CONHR’) o terciarias (R—CONR'R"’) los sustituyentes
qgue reemplazan a los hidrégenos se localizan empleando la letra N delante del nombre
del sustituyente por orden alfabético.

Cuando existen otros grupos funcionales de mayor prioridad se nombra con el prefijo
carbamoil.

Ejemplos:

etanamida (acetamida) CH3;CONH,
N-metilpropanamida CH3CH,CONHCH;
N,N-dimetilbutanamida CH3CH,CH,CON(CHs),
ciclohex-2-enocarboxamida <;>CONH2

acido 3-carbamoilbutanoico CH5CH(CONH;)CH,COOH

14. Nomenclatura de aminas (RNH,)

Se reemplaza la terminacion o del alcano por la terminacion amina. La posicion del
grupo funcional se indica mediante un localizador que designa el atomo de C al cual
esta unido, como enlos alcoholes.

En el caso de aminas secundarias y terciarias, el sustituyente alquilico mas complejo
del nitrogeno se escoge como raiz. Los demas se nombran usando la letra N- seguida
de los sustituyentes adicionales. Si la amina no es el grupo principal, entonces se utiliza
el prefijo amino, como sustituyente de la cadena de alcano. Por ejemplo el acido 2-
aminopropanoico.

Ejemplos:

etanamina CH3-CH;,;NH,

hexano-2,4-diamina CH3-CH(NH,)-CH,- CH(NH,)- CH,-CH;
N,N-dimetilbutanamina CH3CH,CH,CH;N(CHs),
3-aminobutanal CH3CH(NH;) CH,CHO

Muchos nombres comunes se basan en la denominacidon de alquilamina, como por
ejemplo la trietilamina (CH3CH,)3N, etilamina CHs-CH,NH,, dimetilamina (CHs),NH, etc..

15. Nomenclatura de nitrilos (RCN)

Se nombran como alcanonitrilos. El menor se llama acetonitrilo (CH3CN). La cadena se
numera como en los acidos carboxilicos, ya que este grupo debe ir en el extremo de la
cadena. Cuando no es el grupo principal, el sustituyente CN se denomina ciano. En
sistemas ciclicos se nombran como cicloalcanocarbonitrilos.
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Ejemplos:

propanonitrilo CHs-CH,CN
hex-3-enonitrilo CH3-CH,-CH=CH-CH,-CN
3-cianobutanoato de metilo CH3CH(CN) CH,COOCH;

16. Nomenclatura de nitroderivados (RNO,)

Los compuestos que contienen grupo NO, se designan mediante el prefijo nitro. Nunca
se considera a dicha funcidn como grupo principal, es decir, siempre se nombra como
sustituyente.

Ejemplos:

nitroetano CH3-CH,;NO,
1-nitropent-2-eno CH3-CH,-CH=CH-CH,-NO,
3-nitropropanoato de etilo CH,(NO,)CH,COOCH,CH;
2-cloro-3-nitropropanal CH,(NO,)CHCICHO
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Tabla resumen para nombrar compuestos heterofuncionales

Grupo Férmula Sufijo? Prefijo®

Funcional*

acido carboxilico -COOH acido ...... -0ico carboxi-
acido....... -
carboxilico

éster -COOR -oato (de R) alcoxicarbonil-
-carboxilato (de R)

amida -CONH;, -amida carbamoil-
-carboxamida

nitrilo -CN -nitrilo ciano-

aldehido -CHO -al formil-

cetona -CO- -ona 0X0-

alcohol, fenol -OH -ol hidroxi-

amina -NH; -amina amino-

éter -OR alcoxi- ((R)-oxi)

alqueno c=C -eno alquenil-

alquino —C=C— -ino alquinil-

“El orden de prioridad disminuye en la columna de arriba abajo

2 Usamos el sufijo cuando el grupo funcional tiene mayor prioridad
% Usamos el prefijo cuando el grupo funcional no es el de mayor prioridad, es decir, lo tratamos
como si fuese un sustituyente

Nota aclaratoria: Los halégenos y el grupo funcional nitro no estan incluidos en la tabla puesto que
siempre se nombran como sustituyentes, tal y como se indica en el documento en sus respectivos
apartados. Al ser sustituyentes, en el caso de que hubiese mas de uno en una molécula, se ordenan a la
hora de nombrarlos por orden alfabético.
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Formular o Nombrar las siguientes especies quimicas:

Nombrar Formular
1. CH3CH,OCHj3 1. 2-Hidroxipentanal
2. CH;COCHs3 2. Acido butanoico
3. CHsOH 3. Propano
4. CH3COONa 4, Butanona
5. CH3;CH=CHCH,CHj3 5. Propino
6. | CH3CHOHCH,CH; 6. Acido propanoico
7. CH3CN 7. Etilmetiléter (metoxietano)
8. CH;CH,COONa 8. Acido hexanoico
9. CH3;CHOHCHOHCH3; 9. Pentan-2-ona
10. | CH;0CH; 10. 3-Aminoheptanal
11. | CH;COCH,COOH 11. Penta-1,3-dieno
12. | CH3C=CCH,CH3 12. | Propanonitrilo
13. | CH,=CHCOCH,CHj5 13. Octa-3,5-dieno
14. | CH3;CHOHCH,CH3 14. 3-Aminohexanal
15. | CH3CH,COOH 15. 2,3-Dimetilhexanal
16. CH3;CH>NH, 16. Pent-2-eno
17. | CH;CHOHCH; 17. Pentano-1,3-diol.
18. | HCHO 18. Etanoato de metilo
19. | CH;3CH,CH,COCH, 19. 1,3-Dicloropentano
20. CH3CH>,OCH,CH3 20. Propan-l-ol
21. | CH3NH; 21, Propanoato de etilo
22. | CH3CH,CHO 22. | Acido 3-hidroxihex-4-enoico
23. | CH,=CH, 23. | Acido etanodioico
24. | CH3CH,COCH; 24. 2-Bromopropano
25. | CH3CH,CH,0CH3 25. Butano-1,3-diol
26. | CHOCH,CH,CHO 26. Etanoato de etilo
27. | CH,CICH,CH,CH,CI 27. Pentanonitrilo
28. | CH3CH,OH 28. | Acido hexanoico
29. | HCOOCH; 29. Penta-1,2-dieno
30. | CH;CH,CN 30. Pentan-2-ona
31. | CH3CH,CH,CH,COOH 31 Etilpropiléter (etoxipropano)
32. | CHCI,CH,CH; 32. Pentano-2-amina
33. | CH3CH,CH,CH,0OH 33. Propanodial
34. | CH3;COOCH,CH3 34. Pentan-3-ona
35. | NH,CH,CH,COCH3 35. Pentano-3-amina
36. | CH;CH,CI 36. Butanodial
37. | CH3CHCICH,CH,COOH 37. | Acido 2-hidroxipentanoico
38. | CH3CH,CH,COCHO 38. 2,4-Dimetilhexanal
39. | CH3CH,COOCH; 39. Fenol (Hidroxibenceno)
40. | CH3CH=CHCH,CHOHCH; 40. Ciclopentino
41. | CH3CHOHCH,CH,CH,COOH 41. Etanonitrilo
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42. | CH3CH,CH,CH=C=CHCHj3 42. | 5-Cloropent-2-ino

43. | CH3CH,CH,NH, 43. | Pentanamida.

44. | CgHsCHs 44, Butanonitrilo

45. | H,C=CHCOOH 45. | Etilmetiléter (Metoxietano)
46. | CICH=CHCI 46. | Metilamina (Aminometano)
47. | CH3CHOHCH=CHCH,CHjs 47. Butanoato de metilo

48. | CH3COOCH; 48. | 1, 3-Dicloropentano

49. | CHOCH,CH,CH,CHO 49. | 3- Metilhexano

50. | CH,=CHCH=CH, 50. Propeno

1. | CH3COOCH,CH,CH,CH3 51. | Cianuro de hidrogeno (Metanonitrilo)
52. | CH3CH,CH,0H 52. | 3-Metil-2-penteno

53. | CH3CH,CH,COONa 53. | Acido 2-hidroxipentanoico
94. | CH3CH=CHCOCHg3; 54. | 4-Cloropent-2-ino

95. | CH3CHO 55. 2-3-Dimetilpentanal

56. | CH3CH,CONH; 56. | Acido benzoico

57. | CH3CHCICH=CH, 57. 1-2-Dicloroeteno

58. | CH,OHCHOHCH; 58. | Pent-1-en-3-ino

59. | CH,OHCH,0OH 59. | Aminometano (Metilamina)
60. | CH,=CHCHO 60. Propanona

61. | CH3CONH, 61. | 3-Metilbut-1-eno

62. | CH3CH,CH,NHCH; 62. | Acido 2-hidroxihexanoico
63. | CH3CH,COOCH; 63. | Etilamina (Aminoetano)
64. | NaOOCCOONa 64. | 3-Etil-2-metilpentano

65. | CH;COCH=CH, 65. | 2-Hidroxipropanal

66. | CH,=CHCH(CH3), 66. Butano-1,3-diol

67. | CH3CH,CH,CH,CH,;NH, 67. 2-Cloro-2-metilpentano

68. | CH;CHOHCHO 68. | Acido 2-hidroxipropanoico
69. | CH,=CHOH 69. 2,5-Dimetilhexano

70. | CH;CHNH,COOH 70. Metano

71. | CH;CHOHCH,COOH 71. Ciclopropano

72. | CH,=CHCH=CHOH 72. | 4-Metilheptan-2-ona

73. | CH3CH=CHCH,CH(Br)CHjs 73. 1-Cloropent-2-ino

74. | CH3CH,CH(CH3)CH,NH, 74. 2-Hidroxihexanal

75. | C H3C H ,CH,COOCH,CHj3 75. But-3-en-1,2,3-triol

76. | HOOCCH,COOH 76. Ciclopenteno

77. | CH,=CHCH,COCH,CHj3 77. | 4,5-Dimetil-1,4-hexa-1,4-dieno
78. | CH3CH=CHCH,CH=CH, 78. Etanal

79. | NH,CH,CH,CH,CH,CHO 79. Butanoato de metilo

80. | CH3CH(NH;)CH,COCH,CHj3 80. | 3-Metil-2-clorobutano

81. CH3CH,CH,0CH3 81. Pentanodial

82. | CH3CH(CI)CH,C=CCHj 82. | 4-Etilhexanal

83. | CH3CH(CH3)CHO 83. | Acido 4-cloropentanoico
84. | CH3CH(CH3)CH,CH=CH, 84. | 3-Metilpentanamida

85. | CH3CH(OH)COOH 85. Benceno

86. | CH3CH=CHCH,CH,CHj5 86. Propanoato de metilo
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Anexo 3. FORMULACION INORGANICA
CLASIFICACION DE LOS COMPUESTOS INORGANICOS

Clasificacion

COMPUESTOS INORGANICOS

Ternarios

Cuaternarios

Binarios
Compuestos binarios Hidroéxidos
Oxidos Oxoécidos
Peroxidos y superoxidos Oxisales
Hidruros
Sales binarias

Sales acidas
Sales basicas

Nombres de iones

CATIONES ANIONES
H* Protén MONOATOMICOS ALGUNOS EJEMPLOS DE
POLIATOMICOS

Li* I6n litio H I16n Clo® I6n hipoclorito

Na?* I6n sodio F- 16n clo,” I8n clorito

Mg 16n Cl 16n Clos~ I6n clorato

Ca? 16n calcio Br 16n Clos~ I6n perclorato

Fe? I6n I~ I6n Igual paraBry |

Fe 16n 0 16n dxido SO; % I6n sulfito

Cu? 16n S 16n SO, % I6n sulfato

Cu® 16n Se 16n Co; > I6n carbonato

n* I6n cinc Te 16n NO, " I8n nitrito

Al% 16n N 16n NO; " 16N nitrato

Au’ 16n oro(l) P 16n PO, ¥ I6n fosfato

Au 16n CrO, I6n cromato

Pb % [6n Cr,0, I6n dicromato

Phb# [6n MnO, I6n manganato

NHa 16n MnO, 16n

H;0" I6n OH" I6n hidréxido
16n 0,% I6n peroxo
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NUMEROS DE OXIDACION DE LOS ELEMENTOS DE LA TABLA PERIODICA

q id
H He
= 2 1 14 18 18 17

Li Be B c N 0| F Ne:
- 2 P PR o P 4

Ma | Mg Al Si P 5 Cl | Ar
- - 4 ) & 7 8 4 I, G T P [ [ e I o

K Ca Cr Mn*| Fe | Co NI | Cu | Zn As | Se | Br | Kr
# -2 'f,,'g; |,..,“_“:'ﬂﬂ H2a8 | aBed | a2en | wel +2 se6 | Lakid .;::.n
Rb | Sr Ag | Cd Sn | Sb | Te I Xe
=1 - w1 wd e s | 2l 6 ﬂ::u-?
Cs | Ba Pt  Au | Hg Pb Rn
ot a2 R ] ey

Fr | Ra

# -2

*  Los numeras de cuidacid

B paigans sole funciona con al nimens de oxidacidn -1 en los perdxidos.
" Lok N0 MR lAE, CUuBnCk) Ba combinan con & hidedgena, achian con al ndmers oa axidacin negalivo, igual quee auando farman sales binarias

an que apanscen enbre parenfess son oon s que actian cuando forman compuesios ternaros, aciuanda como no melales.
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COMPUESTOS BINARIOS

1 Combinaciones binarias del oxigeno.

*El n.o. del oxigeno es siempre —2.

Para formular el compuesto se escribe primero el simbolo del elemento (M),
después el del oxigeno (O) y se intercambian las “valencias” (en realidad son los n. o.
en valor absoluto) poniéndolas como subindices. A continuacion se simplifican los
subindices si tienen divisores comunes.

Mz Om (m valencia del elemento)

Al203

Fe202 — FeO
Fe20s3
Pb204— PbO,

Nomenclatura Sistematica o de La IUPAC (International Union of Pure and
Applied Chemistry).

El nombre genérico es 6xido precedido de los prefijos mono-, di-, tri-, tetra-, penta- etc...
segun el numero de atomos de oxigeno que tenga y a continuacién la proporcion en la
gue se encuentra el segundo elemento.

Na20: Mondxido de disodio
BaO: Mondxido de bario
Al203: Trioxido de dialuminio
CoO: Monodxido de cobalto
CuO: Monoxido de cobre
Cu20: Monodxido de dicobre

Nomenclatura de Stock.

El nombre comienza por la palabra 6xido, seguida del metal con el n. o. de este metal,
entre paréntesis y en niumeros romanos (si el metal forma un solo tipo de 6xido no es
necesario ponerlo).

FeO: Oxido de hierro (1)

BaO: Oxido de bario (solo tiene una valencia)
Al203;  Oxido de aluminio

CoO: Oxido de cobalto (1)
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Férmula N. Sistematica (IUPAC) N. Stock

BeO Monoxido de Berilio Oxido de Berilio
Auz203 Trioxido de Dioro Oxido de Oro (l1I)
CaO Monoxido de Calcio Oxido de Calcio

CO Monoxido de Carbono Oxido de Carbono(ll)
CO, Di6xido de Carbono Oxido de Carbono(IV)
Cl,O Monoxido de dicloro Oxido de cloro(l)
Cl,03 Triéxido de dicloro Oxido de cloro(lll)
Cl,0s Pentadxido de dicloro Oxido de cloro(V)
Cl,0y Heptaoxido de dicloro Oxido de cloro(VII)

2 Combinaciones binarias del hidrogeno.

El n. o. del hidrégeno es -1 6 +1, dependiendo de la electronegatividad del elemento con
el que se combine.

A Combinaciones del hidrégeno con metales: hidruros metalicos.

Formulacion

*n. 0. del hidrégeno es —1.

Para formular el compuesto se escribe primero el simbolo del metal (M),
después el del hidrogeno (H) y se intercambian las “valencias” (en realidad son los n.
0. en valor absoluto) poniéndolas como subindices (observa que el metal siempre
llevara como subindice un 1 debido a la valencia del hidrégeno y por tanto nunca se
podran simplificar los subindices).

M Hm (m valencia del metal)

Nomenclatura Sistematica (IUPAC).

El nombre genérico es hidruro precedido de los prefijos mono-, di-, tri-.... segun el
numero de atomos de hidrogeno que existan y a continuacion el nombre del metal.

Ejemplos:
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NaH: Hidruro de Sodio.
AlH3: Trihidruro de Aluminio.
CaH2 Dihidruro de Calcio.

Nomenclatura de Stock

El nombre comienza con la palabra hidruro seguida del metal, con su n. o. entre
paréntesis. Si el metal forma un solo hidruro no hace falta indicarlo.

Ejemplos:

BeH2: Hidruro de Berilio.
CuH: Hidruro de Cobre(l).

B Combinaciones binarias del hidrogeno.con semimetales. (Hidruros

Volatiles)

*El n. 0. del hidrogeno es +1.

Formulacién y nomenclatura.

Se formulan igual que los hidruros metalicos.

En la tabla siguiente estan todos los que debes de conocer (observa que sélo
intervienen elementos de los grupos 13, 14y 15).

En estos compuestos si se admiten los nombres tradicionales.

No se utiliza la nomenclatura de Stock.

Formula N. Sistematica N. Tradicional
aceptada

NHs Trihidruro de nitrégeno Amoniaco

PHs Trihidruro de Fosforo Fosfano

AsHs Trihidruro de Arsénico Arsano

SbH3 Trihidruro de Antimonio Estibano

CHa Tetrahidruro de Carbono Metano

SiH4 Tetrahidruro de Silicio Silano

BHs Trihidruro de Boro Borano

C Combinaciones binarias del hidrogeno con no metales. (Haluros de

hidrogeno)

* el n. 0. del hidrégeno en estos compuestos es +1.y por tanto el de los no metales seria
negativo.
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Formulacion.

Igual que los anteriores pero se escribe primero el simbolo del hidrogeno y después el
del no metal.

Nomenclatura Sistematica

Se nombran afiadiendo el sufijo —uro al elemento no metalico y por ultimo se afiade la
palabra hidrégeno.

Si se encuentran disueltos en agua, se nombran como &cidos: la palabra acido
seguida del nombre del no metal acabado en “hidrico”.

En la tabla siguiente se encuentran todos los que necesitas conocer (observa que sélo
intervienen no metales de los grupos 16y 17)

Formula N. Sistematica En disolucién acuosa
HF Fluoruro de hidrogeno acido fluorhidrico

HCI Cloruro de hidrogeno acido clorhidrico

HBr Bromuro de hidrogeno acido bromhidrico

HI Yoduro de hidrogeno acido yodhidrico

H2S Sulfuro de hidrogeno acido sulfhidrico

H2Se Seleniuro de hidrégeno acido selenhidrico
HoTe Telururo de hidrégeno acido telurhidrico

3 Sales Binarias

Resultan de la combinacion de un metal con un no metal.

* El n. 0. del metal siempre es positivo mientras que el del no metal siempre es negativo.
Por esta razén en la férmula el simbolo del metal siempre va delante y el del no metal va
detras.

Para formular el compuesto se escribe primero el simbolo del metal (M), después el
del no metal (NM) y se intercambian las “valencias” (en realidad son los n. o. en valor
absoluto) poniéndolas como subindices, y si tienen divisores comunes se simplifican.

Mnm NMm (nm “valencia” del no metal y m del metal)
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Nomenclatura sisteméatica (IUPAC).

El nombre del no metal acabado en “uro” seguido de la preposicién de y el nombre del
metal.

Si el subindice del metal es mayor que 1, al no metal se le pone el prefijo
correspondiente al subindice que lleva (di, tri, tetra,...).

Nomenclatura de Stock

El nombre del no metal acabado en “uro” seguido de la preposicién de y el nombre del
metal con su n. 0. entre paréntesis y nimeros romanos (si el metal solo forma una sal,
no es necesario ponerla)

Ejemplos:
Formula N. Sistematica N. Stock
LiF Fluoruro de Litio Fluoruro de Litio
CaF2 Difluoruro de Calcio Fluoruro de Calcio
AlCl3 Tricloruro de Aluminio Cloruro de Aluminio
CuBr2 Dibromuro de Cobre Bromuro de Cobre(ll)
CuBr Bromuro de Cobre Bromuro de Cobre(l)
Kl Yoduro de Potasio Yoduro de Potasio
FeCl2 Dicloruro de Hierro Cloruro de Hierro(ll)

4 Peroxidos.

. ., . . 2- ;.. .z
Resultan de la combinacion del ion O, (i6n peroxo) con un cation.

Aqui el oxigeno actia con n. 0. -1,

Formulacion.

La formula de estos compuestos es: |\/|2(Oz)m

M en general es un metal, aunque también puede ser el H.
m €s el n. 0. del elemento.

El subindice del metal y su n. 0. se pueden simplificar si tienen divisores comunes.

Nunca se puede simplificar el subindice 2 del i6n peroxo.

262



Formulacidn Inorgdnica Quimica 22 Bachillerato

Ejemplos:

Ky(02):1 — Ky(0;) — K;0, nosesimplifica
Ba2(02)2 — Bﬂ(Oz) — BﬂOz

CU2(02)1 — CUZ(Oz) — CU202 no se simplifica
CU2(02)2 — CU(Oz) — CUOZ

H,(O2)1 — Hy(0O,) — HyO, no sesimplifica

Nomenclatura sistematica (IJUPAC):

Se nombran igual que los éxidos.

Nomenclatura de Stock:

Se nombran igual que los 6xidos pero a la palabra 6xido se antepone el prefijo “per”.
Debes de tener cuidado con la valencia del elemento porque los peroxidos,
aparentemente, contienen mas atomos de oxigeno de los que los que corresponden
segun la valencia del metal.

Compuesto N.Sistematica N.Stock
CaOz2 Dioxido de Calcio Perdxido de Calcio
H202 Dioxido de Dihidrégeno Peroxido de Hidrégeno
BaO2 Dioxido de Bario Perdxido de Bario
NiO2 Dioxido de Niquel Perdxido de Niquel (I1)
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COMPUESTOS TERNARIOS

1 Hidréxidos.

Estos compuestos se caracterizan por tener el grupo OH ~ llamado “idn hidroxilo”
o “idn hidréxido” unido a un metal.

Resultan de la combinacion del ion OH’ (i6n hidréxido) con un catién metalico.

Formulacion.

La férmula de estos compuestos es:

M(OH)m m el n. o. del metal

Nomenclatura sistematica (IJUPAC).

Se nombran igual que los 6xidos metalicos pero sustituyendo la palabra 6xido por la
palabra hidréxido, es decir: la palabra hidroxido, precedida por el prefijo*
correspondiente al subindice del grupo hidroxilo, y la preposicion “de” seguida del
nombre del metal (el metal nunca llevara prefijo porque su subindice siempre sera uno).

* Cuando el subindice del grupo hidroxilo es un 1 no se utiliza el prefijo “mono”.

Nomenclatura de Stock.

Se nombran igual que los 6xidos metalicos pero sustituyendo la palabra 6xido por la
palabra hidréxido, es decir: la palabra hidroxido y la preposicion “de” seguida del nombre
del metal y entre paréntesis su n. o. si el metal puede formar mas de un hidréxido.

Ejemplos:
E6rmula . Nome_nclatura Nomenclatura de
sistemética (IUPAC) Stock
NaOH Hidroxido de sodio Hidroxido de Sodio
KOH Hidréxido de potasio Hidréxido de Potasio
Fe(OH)2 Dihidroxido de hierro Hidréxido de Hierro(ll)
Fe(OH)s Trihidroxido de hierro Hidréxido de Hierro(lll)
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2 Oxoacidos.

Se formulan como derivados de su anidn

En los &cidos oxoéacidos la nomenclatura tradicional es aceptaday es la que
habitualmente utilizaremos.

Si el anién termina en ito el &cido termina en 0so0.
Si el anién termina en ato el &cido termina en ico.
De esta manera sélo debemos neutralizar el anién con protones para convertirlo en el
acido (Los mas usuales estdn marcados en negrita).

ACIDOS OXOACIDOS
ANIONES NOMBRE ACIDO OXOACIDO N. TRADICIONAL ACEPTADA
clo- 16n +H* HCIO Acido hipocloroso
clo,” I6n clorito HCIO, Acido cloroso
clo;” I6n clorato (pro HCIO; Acido clérico
clo,” 16n tén) HCIO, acido perclérico
Igual para el bromo (Br) y para el yodo (1)
S0;* 16n sulfito H,SO3 Acido sulfuroso
S0, * I6n sulfato
Co;* 16n
NO, - 16N nitrito
NO; - I6n nitrato
POs* 16n fosfito
PO, * I16n fosfato
Cro,* I6n cromato
BOs* I6n borato
B,O, % 16n
Cr,0, 6N
MnO3 6n
MnO, 16n
MnO, 16n
S,0, % I6n disulfato
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3 Tioacidos

Se obtienen, a partir del oxoacido correspondiente, sustituyendo atomos de oxigeno por
atomos de azufre.

H2S04 — H2S203  &cido tiosulfurico
H2S0s3 — H2S202  &cido tiosulfuroso
H3POa4 — H2PO3S &cido tiofosforico

4 Oxisales (oxosales o sales neutras)

Se formulan como derivadas de su idn.

En la siguiente tabla tienes algunos ejemplos de como se hace y el nombre que reciben
en la nomenclatura de Stock (la que utilizaremos) y en la sistematica. T puedes
completarla.

SALES NEUTRAS (OXISALES)
TIONE
IONES l\j:l'EATA(BICOSS SAL N. TRADICIONAL ACEPTADA.
Clo- Na® ion NaClo hipoclorito de sodio
) Ca® ion Ca(ClO), hipoclorito de calcio
mm:(c:)lrz)rito Fe 2; i.c'in Fe(ClO), hipoclorito de hierro (I1)
— Au*®" ion oro Au(ClO); hipoclorito de oro (l11)
Clo,- K* ibn
Cu®
I6n clorito Ccd*
Pb*
clo;- Cs”
Hg**
I6n clorato Ni **
Al
Clo,” Ca”
) Hg
16n Pb*
perclorato AT
Igual para Bry |
S0, % Sn Z:
Zn
I6n sulfito Na*
Au 3+
S0, > Ag;
Ca
16n sulfato Fe™'
Cu 2+
COs 7 Au”*
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2+

16n Sn
carbonato Zn?*
Na*
3+
NO, " Au
Na*
16N nitrito Pb™
Ca 2+
3+
NO3 _ :I 2+
g
16N nitrato Pb™
Cs*
PO, 3- Au2
Ba“’
16n fosfato sn*
AI 3+

1 Sales acidas.

COMPUESTOS CUATERNARIOS

Provienen de la sustitucion parcial de los iones hidrégeno de un oxoacido por cationes.

Férmula N. tradicional aceptada
NaHSOs Hidrogenosulfato de sodio
KsHPO4 Hidrogenofosfato de potasio
KH2PO4 Dihidrogenofosfato de potasio
NaHCOs Hidrogenocarbonato de sodio
Cr(HSOL)s Hidrogenosulfato de cromo(lll)
Cr(HSOx)s Hidrogenosulfito de cromo(lil)
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Formule o nombre los siguientes compuestos extraidos de las pruebas de acceso a las Universidades Andaluzas:

Fluoruro de amonio

Hidroxido de cadmio

PbO

Hg(Clo3 ),

Acido selénico

Fosfato de cobalto(ll)

Mg(OH);

Nay07

Nitrito de hierro(ll)

Acido hipocloroso

AgyS

Ba(MnOg )2

Nitruro de plomo(IV)

Sulfato de rubidio

Bi(OH)3

H2CO 3

Hidroxido de estroncio

Dicromato de bario

Al O 3

HMnO 4

Cromato de plata

Hidrogenocarbonato de potasio

BaOy

Ni(OH);

K 3P0O3
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LiOH

Acido bérico

Hidruro de berilio

ZnSO 3

SFg

Peroxido de sodio

Hidroxido de plata

BaSO 3

HIO 4

HCIO

Pd(OH) 2
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ANEXO 4. CONCEPTOS DE TERMOQUIMICA.

1.

No ok

Conceptos basicos de termodinamica.

1.1. Reacciones exotérmicas y endotérmicas.

1.2. Sistema y entorno.

1.3. Variables termodinamicas y funciones de estado.
Primer principio de la termodinamica.

2.1. Intercambios de calor y trabajo.

2.2. Aplicaciones del primer principio de la termodindmica.
2.3. Relacion entre Qu y Qp.

Entalpia estandar de reaccion.

3.1. Entalpia estandar de formacion.

Ley de Hess.

Entalpia de enlace.

Entropia.

Entalpia libre.

. CONCEPTOS BASICOS DE TERMODINAMICA.

1.1. REACCIONES ENDOTERMICAS Y EXOTERMICAS.

En las reacciones quimicas no sélo interesan las transformaciones de materia

que tienen lugar en ellas, sino también el intercambio de energia, especialmente en
forma de calor, que sucede al mismo tiempo. Como sabes, existen dos clases de
reacciones: las endotérmicas y las exotérmicas.

1 Las reacciones endotérmicas solo tienen lugar si se suministra a los reactivos
suficiente cantidad de calor.

Energia

Productos

Reactivos

Reaccion Endotérmica

2 Las reacciones exotérmicas desprenden calor a la vez que forman nuevas sustancias.
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Energia

Reactivos Productos

Reaccion exotérmica.

1.2. SISTEMA'Y ENTORNO

Para poder estudiar un proceso fisico o quimico es necesario acotarlo en el
espacio. De este modo definimos un sistema:

Un sistema termodinamico es una parte del universo que separamos del

resto mediante limites definidos, reales o ficticios, para hacerla objeto de alguna
investigacion.

Dependiendo de su capacidad de intercambio con el entorno, un sistema puede
ser abierto, cerrado o aislado.

materia

materia

sistema
cerrado

enargia

7=\

energia

malena

materia

entorno '\
materia ﬁateria
sistema \
aislado

sistemna
abierto
energia

energia

—

energia

Sistemas abiertos, cerrados y aislados.
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1.3. VARIABLES TERMODINAMICAS Y FUNCIONES DE
ESTADO

Una vez determinado el sistema, es preciso conocer ciertas magnitudes que
reciben el nombre de variables o propiedades termodinamicas.

Las variables o propiedades termodinamicas de un sistema son las
magnitudes utilizadas para describirlo sin ambigtiedad, como la temperatura, el
volumen, el trabajo, etc.

Las variables termodindmicas pueden ser extensivas o intensivas

Variables extensivas Variables intensivas
Son aquellas cuyo valor depende del Son aquellas cuyo valor no depende del
tamario del sistema. Por ejemplo, la masa tamafio del sistema. Por ejemplo, la
0 el volumen. temperatura 6 la densidad.

Algunas variables termodinamicas reciben el nombre especifico de funciones de
estado.

Las funciones de estado son las variables termodinamicas cuyo valor sélo
depende del estado actual del sistema y no del procedimiento por el que el sistema llegd
a dicho estado.

La presion, el volumen y la temperatura son funciones de estado porque las
variaciones que experimentan solo dependen del estado inicial y del estado final del
sistema, sin importar el camino de la transformacion.

En cambio, otras magnitudes, como el calor y el trabajo, no lo son porque su
valor depende del mecanismo o del camino por el que el sistema pasd de un estado
inicial a otro final.
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2. PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA.

El principio general de conservacién de la energia, aplicado a los procesos
termodindmicos, puede enunciarse del modo siguiente:

La energia no se crea ni se destruye, por lo que, en cualquier proceso
termodinamico, la cantidad total de energia del universo se mantiene constante.

Resulta de especial interés la aplicacion de este principio a los procesos que
relacionan el trabajo y el calor que intercambia el sistema con su entorno y la energia
total que almacena el sistema, a la que denominamos energia interna, U. Esta es la
suma de la energia cinética y potencial de todas las particulas que constituyen un
sistema.

Para este tipo de procesos, el primer principio se enuncia asi:
La variacion de energia interna, AU, de un sistema es igual a la suma del

calor, Q, intercambiado entre el sistema y su entorno, y el trabajo, W, realizado
por el sistema o sobre éste.

AU=Q+W

2.1. INTERCAMBIOS DE CALOR Y TRABAJO.

Para determinar cuantitativamente la variacion de energia interna de un sistema,
hemos de tener en cuenta el signo que, por convenio, se asigna a cada variable. Asi:

ENTORNO

Qo /—l Cx\lm._f. .
v

i

Criterio de signos

SISTEMA

1 El flujo de calor y el de trabajo desde el entorno hacia el sistema se consideran
positivos: Q>0y W > 0.

2 El flujo de calor y el de trabajo desde el sistema hacia el entorno se consideran
negativos: Q< 0y W < 0.
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2.2 APLICACIONES DEL PRIMER PRINCIPIO DE LA
TERMODINAMICA.

La aplicacion del primer principio a los procesos que suceden a volumen
constante y a presion constate, conducen a los siguientes resultados.

Procesos realizados a volumen constante (isocoricos)

Procesos Suceden a volumen constante. En consecuencia, el trabajo de

isocoricos presion-volumen desarrollado es nulo G >
! AV=0 = W=-PAV=0
El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a —] 3
volumen constante y se representa por Q.. Por tanto, segun el ": IM E,‘(":’
pamer prnncipio, tlenemos u | *

AU=Q+W=AU=Q,+0 = AU=0Q,

El calor a volumen constante, Q,, intercambiado por un
sistema es igual a la variacion de su energia interna, AU.

Procesos realizados a presion constante (isobaricos)

Procesos Son los que tienen lugar a presion constante. Como ya sabemos, el trabajo de presion-volumen del sis-
isobaricos | tema vale:
W=-PAV

El calor intercambiado en estos procesos se denomina calor a presion constante y se representa por
Q,. Partiendo de la expresion del primer principio, podemos llegar a conclusiones interesantes:

AU=Q+ W= AU=Q,—- PAV = Q,= AU+ PAV
Sitenemos en cuenta que AU = U — Uy y AV = V — V, la expresion anterior puede expresarse asi:
Q=U-U)+PV-V)=U—-Uy+ PV—PVy=(U+ PV) = (Uy + PVp)

El término U + PV recibe el nombre de entalpia. Se trata de una funcién de estado, cuyo valor se ex-
presa en unidades de energia y se designa mediante la letra H.

H=U+ PV
En consecuencia: Q, = (U + PV) — (U + PVp) = H— Hy, = AH

El calor a presion constante, Q,, intercambiado por un sistema es igual a la variacion de su
entalpia, AH.

2.3. RELACION ENTRE Qv Y Qp.

En la vida real son habituales los procesos que se dan a volumen constante,
como la preparacion de comidas en la olla a presion, la esterilizacién de utensilios en el
autoclave, la fermentacion que da lugar al cava y otros muchos procesos transcurren a
presion constante: la fotosintesis, la oxidacion de los metales, la combustién de una
vela, etc.

Ya hemos visto que el calor transferido entre el sistema y el entorno toma
valores diferentes segun el proceso se lleve a cabo a volumen constante, 0 a presion
constante.

Para determinar la relacion que existe entre estas dos magnitudes, partiremos de
las respectivas aplicaciones del primer principio a ambos tipos de procesos.
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En los procesos a volumen constante se establece la igualdad:
AU:QV

En los procesos a presion constante se introduce la magnitud denominada
entalpia del modo siguiente:

AH= Q=AU+ PAV
Si en esta igualdad sustituimos AU por su valor, se tiene:
Qp=Qv+P4V

En el laboratorio, las reacciones se realizan a volumen o a presion constante, esta
altima es la forma méas habitual de trabajar,

La relacion entre Qy y Q, tiene especial importancia cuando se aplica a procesos
donde intervienen gases ideales, en este caso si la temperatura se mantiene constante.

PAV=AnRT
Entonces la relacion entre Qp y Qy en el caso de un gas ideal, viene dado por la
expresion:

Q=Qu+PAV=Q,+4AnRT

Atencion: En esta expresion la constante de los gases R toma el valor en unidades del
sistema internacional 8,31 J/K mol
Sino hay variacion en el nimero de moles: An=0,y Qp, = Qy
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3. ENTALPIA ESTANDAR DE REACCION.

El cambio de entalpia que se produce en una reaccidn quimica a presion
constante puede determinarse experimentalmente midiendo el calor transferido durante
ésta, ya que AH =Q,.

Se ha comprobado que esta cantidad de calor depende del estado fisico de los
reactivos y de los productos. Por eso, se ve necesario establecer por convenio un estado
fisico estandar para las sustancias, de modo que para cada reaccion resulte un valor
constante de AH, al que denominaremos entalpia estandar de reaccién, AHC.

La entalpia estandar de reaccién, AH®, es la variacion de entalpia en una
reaccion en que los reactivos, en estado estdndar, se transforman en productos en
estado estandar.

Entalpia
estandar

\ de reaccion Simbolo: AH°r

Se define como la
cantidad de calor que
se desprende o se
absorbe durante una
reaccién guimica

Esto es a una presién
constante y segin las
cantidades de

reactivos y productos

El estado estandar de una sustancia, es su forma pura mas estable a la presion de
1 atm. Suele considerarse 25 °C como temperatura estandar.

3.1 ENTALPIA ESTANDAR DE REACCION DE FORMACION.

Como ya hemos visto la variacion de entalpia que se produce durante las
reacciones a presion constante expresa la diferencia entre las entalpias de los productos
y las entalpias de los reactivos. Es decir:

AH reaccion = H productos - H reactivos

Ahora bien, como no es posible conocer realmente la entalpia de una sustancia
determinada, se ha acordado por convenio asignar a cada sustancia un valor constante
que recibe el nombre de entalpia estandar de formacion, AH®;

La entalpia estdndar de formacién de una sustancia, AH% es la variacion de
entalpia correspondiente a la formacion de un mol de sustancia, en su estado estandar a
partir de sus elementos en dicho estado, a los que se les asigna la entalpia cero.

La entalpia estandar de formacion se mide en kJ/mol .
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Formacion de H,O(l)
H,(g) + Y2 0,(g) = H,0() AH® H,00)

Formacion de CO,(g)
C(grafito) + O,(g) = CO,(g) AH®CO, ()

Formacion de KBr(s)
K(s) + 2 Br,(1) = KBr(s) AH°;KBr(s)
Ejemplos de reacciones de formacion

4. LEY DE HESS.
Ley de Hess:

Si una reaccion puede producirse en varias etapas, reales o tedricas, su
variacion de entalpia es igual a la suma de las entalpias de reaccién de estas

reacciones intermedias.

Asi, si una reaccion a puede considerarse como suma de otras reacciones b, ¢, d,
etc., se cumpliré:

AH = AH% + AH% + AH %+....
Aplicacion de la Ley de Hess: Caélculo de la entalpia estandar de
reaccion a partir de las entalpias estandar de formacion.

El conocimiento del valor de las entalpias estandar de formacion, AH®%, de las
sustancias que intervienen en una reaccion quimica permite calcular la entalpia estandar
de la citada reaccion, AH°.

Podemos decir para cualquier reaccion quimica:

0 — N 0 gy % 0
AHreaccién =Zn AHf productos 2 m AHfreactivos

donde my n representan los coeficientes de reactivos y productos.
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\

TAH; (reactivos)

TAH; (productos)

—\Hrea ccon

4

Camino 1 Camino 2

La variacion de la entalpia estandar de una reaccion, AH®, es igual a la
suma de las entalpias molares estandar de formaciéon de los productos menos la
suma de las entalpias molares estandar de formacion de los reactivos,
multiplicadas, respectivamente por los coeficientes estequiométricos que figuren en
la ecuacion ajustada.

5. ENTALPIA DE ENLACE.

Los célculos que se llevan a cabo con entalpias estandar de reaccion nos revelan,
que los valores de estas entalpias son sumamente variados. Asi, las reacciones
exotérmicas tienen una AH° negativa, mientras que las endotérmicas la tienen positiva.

Tanto en un caso como en otro, el valor absoluto de AH en unas reacciones es
muy grande y en otras, muy pequefio.

La causa radica en la mayor o menor estabilidad de las moléculas de los
reactivos y de los productos y, por tanto, en la energia de los enlaces que se rompen y se
forman durante la reaccion.

Calculo de la entalpia estandar de reaccion a partir de las entalpias
de enlace.

Teniendo en cuenta que la ruptura de enlaces supone un consumo de energia y la
formacidn de enlaces comporta un desprendimiento de energia, podemos deducir que la
variacion de entalpia en una reaccion depende de la energia consumida por un lado y la
desprendida por otro.

Estas energias consumidas y desprendidas se expresan mediante entalpias de
enlaces, por lo que:

0 £ : TR
AH reaccion Zm -\Hel"laces rotos 2 n AHEFI':ICES formados

278



Termoguimica Quimica 2° Bachillerato

La variacion de entalpia estdndar en una reaccién quimica es igual a la diferencia
entre la suma de las entalpias de los enlaces que se rompen en los reactivos y la suma de
las entalpias de los enlaces que se forman en los productos.

EJEMPLO

A partir de entalpias de enlace se puede estimar la entalpia de reaccion

AH = Z EE( mtostfz EE(formados)

Puesto que la entalpia de enlace depende de la moléculase tabulan valores
promedio

i ;
H-CH + CI=Cl— HC—=Cl + H=Cl

A TS e

AH =413 +243 — 328 +432 )=-104 kJ

6. ENTROPIA.

En muchos procesos fisicos y quimicos se producen transiciones desde estados
mas ordenados a otros mas desordenados, y viceversa. Para medir el orden o el desorden
interior de una sustancia se introduce una nueva funcion de estado: la entropia.

La entropia, S, es una funcién de estado que mide el grado de desorden
molecular de los sistemas.

En términos generales, la entropia aumenta cuando el sistema se desordena y
disminuye cuando aumenta el orden molecular.

?

)
)

N
o
/

’&

lielo lielo fundeate Agua liquida Agaa en ebullic G

(-27340°C Q0°C Dal10'Z) (100°C)

Aumenta la entropia
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a) Entropia molar estandar

La entropia de una sustancia quimica se determina en relacion a un valor de
referencia. Max Planck propuso que la entropia de una sustancia cristalina pura, es cero
en el cero absoluto (T=0k). En consecuencia, las entropias de todas las sustancias
quimicas son siempre positivas, asi pues a diferencia de la energia interna o de la
entalpia, es posible conocer el valor de la entropia de una sustancia a una temperatura y
presion determinadas.

Entropia molar estandar, S°, de una sustancia es la entropfa de un mol de ésta
a la presion de 1 atm y a la temperatura de 25 °C

El uso de las entropias molares estandar nos permite calcular la variacion de
entropia en un proceso fisico.

b) Entropia estandar de reaccion

Como ocurre con la entalpia estandar de reaccion, la variacion de la entropia en
una reaccion quimica en condiciones. estandar puede determinarse a partir de las
entropias molares estandar de reactivos y productos.

Para ello, se emplea un algoritmo similar al utilizado para calcular la entalpia de
reaccion.

1330 =Yn-.8° —Ym-89
feaccion 2 n Sproductos ~m Sreactivos

La variacién de la entropia estandar en una reaccion, AS°, es igual a la
suma de las entropias molares estdndar de los productos menos la suma de las
entropias molares estandar de los reactivos, multiplicadas, respectivamente, por
los coeficientes estequiométricos que figuren en la ecuacion ajustada.

¢) Entropiay segundo principio de la termodinamica

2° principio de la termodinamica: En todo proceso espontaneo (ocurre de manera
irreversible), se produce un aumento total de la entropia del Universo.

ASuniverso:ASsistema+ASentorno>O
No puede producirse un proceso en el que la entropia total disminuya.
La experiencia demuestra que, de forma natural, los sistemas fisicos tienden a

desordenarse. Sin embargo siempre hay que tener en cuenta el entorno ya que es la
entropia total la que aumenta en los procesos espontaneos.
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Los seres vivos se forman, aumentando el orden de sus sistemas (como en el caso del pollo a partir de
huevo) y disminuye su entropia, pero esto sucede, porque aumenta la entropia en el exterior del huevo,
debido a los procesos que permiten mantener la temperatura adecuada en el interior. ASentorno™>A4Ssistema

7. ENTALPIA LIBRE.

La relacién entre la variacién de entalpia de un proceso, AH, y la variacion de
entropia que tiene lugar en él, AS, se establece mediante una nueva funcion de estado
denominada entalpia o energia libre de Gibbs, o simplemente, entalpia libre, G. Se
trata de una variable extensiva que se mide en unidades de energia y cuyo valor viene
dado por:

G=H-TS
La entalpia libre G no puede medirse experimentalmente pero es posible conocer

la variacion de entalpia libre en un proceso, AG. La expresion de esta variacion a
presion y temperatura constantes recibe el nombre de ecuacion de Gibbs-Helmholtz:

AG= AH- TAS

a) Entalpia libre estandar de formacion

La entalpia libre estandar de formacion de un compuesto, AG%, es la variacion
de entalpia libre que tiene lugar cuando se sintetiza un mol de compuesto a partir de sus
elementos en estado estandar.

Por convenio, la entalpia libre de los elementos en condiciones estandar, es

decir, en su forma pura mas estable a la presion de 1 atm y la temperatura de 25 °C, es
cero.

b) Entalpia libre estandar de reaccion
La entalpia libre estandar de reaccion, AG®, es la variacion de entalpia libre

en una reaccion en que los reactivos en estado estandar se transforman en productos en
estado estandar.
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La entalpia libre de una reaccion puede ser determinada si conocemos los datos
de la entalpia libre de formacién de las sustancias que intervienen en ella. La expresion
es enteramente similar a la ya conocida:

0 —_— % . 0 Lo - 0
—\Greaccic}n = &1l -\Gfproductos \— m —\Gfreactiv

La variacion de la entalpia libre estandar de una reaccion, AG® es igual a la
suma de las entalpias libres de formacion de los productos menos la suma de las
entalpias libres de formacién de los reactivos, multiplicadas, respectivamente, por los
coeficientes estequiométricos que figuren en la ecuacion ajustada.

¢) Variacion de entalpia libre y espontaneidad

Una interesante cuestion termodinamica es averiguar si existe algun criterio
general que permita conocer si un_ proceso fisico o quimico puede ocurrir
espontaneamente o no.

Para determinarlo, vamos a analizar la variacion de entalpia, la variacion de
entropia y la variacion de entalpia libre que tienen lugar en un proceso quimico
determinado.

Si consideramos la variacion de entalpia como criterio de espontaneidad, los
procesos exotérmicos (AH < 0) serian espontaneos, mientras que los endotérmicos
(AH > 0) no lo serian.

Pero este criterio no tiene validez general, ya que hay abundantes procesos
endotérmicos que suceden espontaneamente. Es el caso de la evaporacion del agua a
temperatura ambiente.

Si tomamos la variacion de la entropia como criterio, serian espontaneos los
procesos en que aumenta la entropia (AS > 0) y no lo serian aquéllos en que
disminuye la entropia (AS < 0).

Este criterio tampoco tiene validez general, ya que hay procesos espontaneos en
los que disminuye la entropia, es decir, aumenta el orden molecular. Por ejemplo, la
cristalizacion de un compuesto ionico disuelto y disociado en el agua.

La variacién de la entalpia libre, AG, proporciona un criterio de validez
general que permite conocer facilmente la espontaneidad o no espontaneidad de un
proceso cuando éste se produce a presion y temperatura constantes.

Los procesos espontaneos son aquéllos en los que hay disminucién de la
entalpia libre (AG < 0).
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- Si AG <0, el proceso es esponténeo.

- Si AG >0, el proceso no es espontaneo. En consecuencia, el proceso inverso sera
espontaneo.

- Si AG = 0, se trata de un sistema en equilibrio.

AG = AH — TAS

Espontaneidad de las reacciones quimic:

AH <0 AH>0
AS> 0 AS AS> 0

Espontianea a todas Espontanea a
las temperaturas temperaturas altas

AH<0 AH >0
AS< 0 AS<0_ AH

Espontinea a No Espontinea a
temperaturas bajas cualquier temperaturas
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U UNIVERSIDADES DE ANDALUCIA ]
PRUEBA DE ACCESO A LA UNIVERSIDAD QUIMICA
e Andatuc CURSO 2011-2012

Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.
b) Elija y desarrolle una opcién completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la
opcidn elegida.
c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1,2,3 y 4) hasta 1°5 puntos cada una. Problemas (n° 5 y 6) hasta 2 puntos
cada uno.

f) Exprese s6lo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecidn en las respuestas y la
capacidad de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, gréficas ni con capacidad para
almacenar o transmitir datos.

OPCION A

1.- Formule o nombre los compuestos siguientes: a) Acido clérico b) Seleniuro de hidrégeno c) Propanal
d) SiCl; e) NaHCO; f) CH;OCH;

2.- Para las moléculas de tricloruro de boro, dihidruro de berilio y amoniaco, indique:
a) El nimero de pares de electrones sin compartir en cada atomo.
b) La geometria de cada molécula utilizando la teoria de repulsion de pares de electrones de la capa de
valencia.
¢) La hibridacion del &tomo central.

3.-Ajuste las siguientes ecuaciones ionicas, en medio acido, por el método del ion-electrén:
a) MnO; + 1~ _, Mn?* +1,.
b) VO3~ + Fe?t— VO2*+ Fe3*,
C) C12 + I_ — Cl_ + 12.

4.- Las constantes de acidez del CH,;COOH y del HCN en disolucién acuosa son 1°8-:10° y 4°93-10™%
respectivamente.
a) Escribe la reaccién de disociacion de ambos acidos en disolucién acuosa y las expresiones de la constante
de acidez.
b) Justifique cuél de ellos es el acido mas débil.
c) Escribe la reaccion quimica de acuerdo con la teoria de Bronsted-Lowry y justifica el caracter basico del
cianuro de sodio.

5.- Dada la reaccion quimica (sin ajustar): AgNO; + Cl, — AgCl + N,Os + O,. Calcule:
a) Los moles de N,Os que se obtienen a partir de 20 g de AgNOs, con exceso de Cls.
b) El volumen de oxigeno obtenido, medido a 20 °C y 620 mm de Hg.
Datos: R=0"082 atm-L-K™-mol™. Masas atdmicas: N=14; 0=16; Ag=108.

6.- A la temperatura de 60 °C la constante de equilibrio para la reaccion de disociacion:
N204(9) = 2NO(9)
Kp=2’49. Determine:
a) El valor de Kc.
b) El grado de disociacion del citado compuesto a la misma temperatura cuando la presion del recipiente
es de 1 atm.
Datos: R=0’082 atm-L-K™*-mol™.



’
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcién completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la
opcion elegida.

¢) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podréa responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2,3 y 4) hasta 1’5 puntos cada una. Problemas (n° 5 y 6) hasta 2 puntos
cada uno.

) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la
capacidad de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para
almacenar o transmitir datos.

OPCION B

1.- Formule o nombre los compuestos siguientes: a) Fosfato de hierro (111) b) Hidruro de berilio
c) Nitrobenceno d) CO e) CuBr;, f) CH3NH,

2.-. Escriba la configuracién electronica correspondiente al estado fundamental de:
a) El gas noble del tercer periodo.

b) El elemento del cuarto periodo con mayor radio atomico.
c) El elemento del grupo 15 con mayor electronegatividad.

3.- Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) Toda reaccion exotérmica es espontanea.
b) En toda reaccién quimica espontanea la variacion de entropia es positiva.
¢) En el cambio de estado H,O (I) — H,O (g) se produce un aumento de entropia.

4.-Dados los siguientes compuestos: CH3;CH,CH=CH,; CH3;CH,CHO; CH30CHj;; CH;CH=CHCHj;
CH3CH,0OH; CH3COCHG. Indique:
a) Los que son isémeros de posicion.
b) Los que presentan isomeria geométrica.
c) Los que son isémeros de funcion.

5.- Se preparan 25 mL de una disolucién 2’5M de FeSO,.
a) Calcule cuéntos gramos de sulfato de hierro (I1) se utilizaran para preparar la disolucion.

b) Si la disolucion anterior se diluye hasta un volumen de 450 mL ¢Cual sera la molaridad de la disolucién?
Masas atomicas: O= 16; S = 32; Fe= 56.

6.- Una corriente de 8A atraviesa durante dos horas dos celdas electroliticas conectadas en serie que contienen
sulfato de aluminio la primera y un sulfato de cobre la segunda.
a) Calcule la cantidad de aluminio depositada en la primera celda.

b) Sabiendo que en la segunda celda se han depositado 18’95 g de cobre, calcule el estado de oxidacion en que
se encontraba el cobre.

Datos: F = 96500 C. Masas atémicas: Al = 27; Cu = 63’5.
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U UNIVERSIDADES DE ANDALUCIA ]
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcién completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la
opcidn elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1,2,3 y 4) hasta 1’5 puntos cada una. Problemas (n° 5 y 6) hasta 2 puntos
cada uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la
capacidad de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para
almacenar o transmitir datos.

OPCION A

1.-Formule o nombre los siguientes compuestos: @) Dicromato de plata b) Hidréxido de vanadio (V)
¢) Butan-2-ol d) MnO, e) HIO, f) CH;COOH

2.- Indique razonadamente:
a) Como evoluciona la primera energia de ionizacion en los elementos de un mismo periodo al aumentar
el numero atémico.
b) Si el radio del ion cloruro sera mayor o menor que el radio atémico del cloro.
¢) Que tienen en comin el Na*y el O?.

3.- El metanol se prepara industrialmente segun el proceso siguiente:
CO (9) + 2H,(9) 2 CH;OH (g) AH°<0
Razona como afecta al rendimiento de la reaccion:
a) Aumentar la temperatura.
b) Retirar del reactor el CH3;0H (g).
c) Aumentar la presion.

4.-a) Escriba la reaccion de adicion de cloruro de hidrégeno a CH;CH,CH=CH,,
b) Escriba y ajuste la reaccién de combustion del propano.
¢) Escriba el compuesto que se obtiene cuando el cloro molecular se adiciona al metilpropeno.

5.- Se disuelven 5 g de NaOH en agua suficiente para preparar 300 mL de disolucion. Calcule:
a) La molaridad de la disolucion y el valor del pH.
b) La molaridad de una disolucién de H,SO,, de la que 30 mL de la misma son neutralizados con 25 mL de
la disolucion de la base
Datos: Masas atomicas: H=1; O=16; Na=23.

6.-Se mezclan 2 litros de cloro gas medidos a 97 °C y 3 atm de presion con 3’45 g de sodio metal y se dejan
reaccionar hasta completar la reaccion. Calcule:
a) Los gramos de cloruro de sodio obtenidos.
b) Los gramos del reactivo no consumido.
Datos: R = 0’082 atm-L-K™-mol™. Masas atémicas: Na=23; Cl =35°5.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.
b) Elija y desarrolle una opcién completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la
opcion elegida.
¢) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podréa responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2,3 y 4) hasta 1’5 puntos cada una. Problemas (n° 5 y 6) hasta 2 puntos
cada uno.

) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la
capacidad de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para
almacenar o transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los compuestos siguientes: a) Peroxido de calcio b) Sulfuro de hidrdégeno
¢) 1,2-Dicloroetano d) KMnO, e) LiH f) HCHO

2.- Razone si son verdaderas o falsas las siguientes proposiciones:

a) En 22’4 L de oxigeno, a0 °C y 1 atm, hay el nimero de Avogadro de atomos de oxigeno.

b) Al reaccionar el mismo nimero de moles de Mg o de Al con HCI se obtiene el mismo volumen de hidrégeno, a
la misma presion y temperatura.

c) A presion constante, el volumen de un gas a 50 °C es el doble que a 25 °C.

3.- La notacion de una pila electroquimica es: Mg/Mg®*(1IM) || Ag*(IM)/Ag.
a) Calcule el potencial estandar de la pila.

b) Escriba y ajuste la ecuacion quimica para la reaccion que ocurre en la pila.
¢) Indique la polaridad de los electrodos.

Datos: €2(Ag*/Ag) = 0°80V; €°(Mg*/Mg) = -2’36V.

4.- Dadas las siguientes especies quimicas, en disolucion acuosa: HCI, HCO;, NH3, HNO3; y CN™ justifique segun

la teoria de Brosnted —Lowry, cudl o cuales pueden actuar :
a) S6lo como &cidos.

b) S6lo como bases.

c¢) Como &cidos y como bases.

5.- Las entalpias estandar de combustion a 25 °C del C (grafito), y del CO gaseoso son respectivamente —393
kJ/mol y —283 kJ/mol.

a) Calcule la entalpia estandar, a 25 °C, de formacion del CO gaseoso.

b) Si se hace reaccionar a presion constante 140 g de CO con exceso de O, para formar CO, gaseoso ¢Qué cantidad
de calor se desprenderéa en esa reaccién?

Masas atomicas: C=12; O=16.

6.- El cianuro de amonio se descompone segln el equilibrio: NH4,CN (s) = NHs(g) + HCN(g)
Cuando se introduce una cantidad de cianuro de amonio en un recipiente de 2 L en el que previamente se ha hecho
el vacio, se descompone en parte y cuando se alcanza el equilibrio a la temperatura de 11 °C la presion es de
0’3 atm. Calcule:
a) Los valores de K. y K, para dicho equilibrio.
b) La cantidad maxima de cianuro de amonio que puede descomponerse a 11 °C en un recipiente de 2L.
Datos: R = 0°082 atm-L-K™mol™. Masas atémicas: H = 1; C = 12; N = 14
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Nitrato de hierro(Il) b) Cromato de potasio
c) Acido but-3-enoico d) Sc,S3 e) Ca0 f) (CH3)2CHCH3

2.- Para las moléculas BCl3 y NHs:

a) Justifique el niumero de pares de electrones sin compartir de cada atomo central.

b) Justifique la geometria de cada molécula segun la teoria de Repulsion de Pares de Electrones de la
Capa de Valencia.

c) Indique la hibridacion del &tomo central.

3.- Escriba la ecuacién que relaciona la solubilidad (s) del Ag2S con el producto de solubilidad (Ks) en
los siguientes casos:

a) En agua pura.

b) En una disolucién acuosa 0,2 M de AgNOs totalmente disociado.

¢) En una disolucién acuosa 0,03 M de BaS totalmente disociado.

4.- a) La entalpia de formacion del NH3(g) a 298 K es AH? = =46,11 kJ/mol. Escriba la ecuacion quimica
a la que se refiere este valor.

b) ;Cual es la variacion de energia interna (AU) de un sistema si absorbe un calor de 67 J y realiza un
trabajo de 67 J? Razone la respuesta.

¢) ¢,Puede una reaccion exotérmica no ser espontanea? Razone la respuesta.

5.- Al burbujear sulfuro de hidrégeno a través de una disolucién de dicromato de potasio, en medio
acido sulfarico, el sulfuro de hidrégeno se oxida a azufre elemental segun la siguiente reaccion:

HaS + KoCroO7 + HoSO4 — Crp(S04)3 + S + H20 + KoSO4
a) Ajuste la ecuacion molecular por el método del idn-electrdn.
b) Qué volumen de sulfuro de hidrégeno, medido a 25°C y 740 mm Hg de presion, debe pasar para que
reaccionen exactamente con 30 mL de disolucion de dicromato de potasio 0,1 M.
Dato: R = 0,082 atm-L-K-'-mol-'.

6.- Tenemos una disolucién 0,05 M de &cido benzoico (CeHsCOOH):

a) Calcule su pH 'y el grado de disociacion del &cido sabiendo que la constante Ka es 6,5-1075.

b) ;Qué molaridad debe tener una disoluciéon de &cido sulfirico que tuviera el mismo pH que la
disolucion anterior?
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Amoniaco b) Hidrogenosulfito de cobre(ll)
¢) Butan-2-ol d) WO3 e) KMnO4 f) CH3CHCICOOH

2.- Calcule los moles de atomos de carbono que habra en:
a) 36 g de carbono.
b) 12 unidades de masa atémica de carbono.

c) 1,2:10*" atomos de carbono.
Dato: Masa atomica C = 12.

3.- Dados los elementos Ca, Sy Br:

a) Escriba sus configuraciones electronicas.

b) Justifique a partir de la configuracion electrénica de su ultima capa cuéles de estos iones se
formaran y cuales no: Caz*, S2, Br-,

¢) Explique qué especie tendra mayor radio S 0 S2. ;Y en el caso de Ca y Ca2+?

4.- a) Explique por qué una disolucién acuosa de (NH4)2SOs genera un pH débilmente acido.
b) Indique cuél es la base conjugada de las siguientes especies, cuando actuan como acido en medio
acuoso, escribiendo las reacciones correspondientes:

HNO3z;, HCOOH y H,PO,

5.- Una mezcla gaseosa de 1 L, constituida inicialmente por 7,94 mol de gas dihidrogeno (Hz) y 5,30
mol de gas diyodo (12), se calienta a 445 °C, forméandose en el equilibrio 9,52 mol de yoduro de
hidrégeno gaseoso.

a) Calcule el valor de la constante de equilibrio K, a dicha temperatura.

b) Si hubiésemos partido de 4 mol de gas dihidrégeno y 2 mol de gas diyodo, ¢cuantos moles de
yoduro de hidrogeno gaseoso habria en el equilibrio?

6.- a) Establezca el ciclo termoquimico de Born-Haber para la formacion de CaCly(s).

b) Calcule la afinidad electrénica del cloro.

Datos: Entalpia de formacién del CaCly(s) = -748 kJ/mol; Energia de sublimacién del calcio = 178,2
kJ/mol; Primer potencial de ionizacién del calcio = 590 kJ/mol; Segundo potencial de ionizacion del
calcio = 1145 kd/mol; Energia de disociacion del enlace CI-Cl = 243 kJ/mol; Energia reticular del
CaCly(s) = -2258 kJ/mol.
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Instrucciones:

a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.
b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion

elegida.
c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada

uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad

de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o

transmitir datos.

OPCION A ,
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Sulfuro de cadmio b) Hidroxido de hierro(lll) €) Acido
2-bromobutanoico d) CrO; e) Hg(ClO-), f) CH3COCH3

2.- Un atomo A tiene 35 electrones, 35 protones y 45 neutrones y otro atomo B posee 20 electrones, 20
protones y 20 neutrones.

a) Indique el nimero atémico y el nimero masico de cada uno de ellos.

b) Justifique cual de los dos atomos es mas electronegativo.

¢) Indique, razonadamente, cual es el ibn mas estable de cada uno de ellos y escriba la configuracion
electronica de ambos iones.

3.- Para la siguiente reaccion en equilibrio: 2 BaOx(s) = 2 BaO(s) + O2(9) AH>0

a) Escriba la expresion de las constantes de equilibrio K¢ y Kp.

b) Justifique en qué sentido se desplazara el equilibrio si se eleva la temperatura.

¢) Justifique cdmo evoluciona el equilibrio si se eleva la presién a temperatura constante.

4.- Escriba un compuesto que se ajuste a las siguientes condiciones:

a) Una amina secundaria de cuatro carbonos con un atomo de nitrégeno unido a un carbono con
hibridacion sp® y que contenga atomos con hibridacion sp2.

b) Un éter de tres carbonos conteniendo &tomos con hibridacion sp.

c) El isémero cis de un alcohol primario de cuatro carbonos.

5.- Tanto el etanol (C.HsOH) como la gasolina (supuestamente octano puro, CgHis) se usan como
combustibles para automdviles.

a) Escriba las reacciones de combustion de ambos compuestos y calcule las entalpias de combustion
estandar del etanol y de la gasolina.

b) ;Qué volumen de etanol es necesario para producir la misma energia que 1 L de octano?

Datos: Densidades (g/mL) etanol = 0,7894; octano = 0,7025. AH? (kJ/mol): etanol = -277,0;

octano =-249,9; CO, = -393,5; H,0 = -285,8. Masas atomicas H=1; C = 12; O = 16.

6.- Se prepara una disolucion de acido benzoico C¢HsCOOH cuyo pH es 3,1 disolviendo 0,61 g del acido
en agua hasta obtener 500 mL de disolucién. Calcule:

a) La concentracion inicial del &cido y el grado de disociacion.

b) El volumen de hidréxido de sodio 0,1 M necesario para que reaccione completamente con 50 mL de
disolucion de &cido benzoico.

Datos: Masas atémicas C=12; H=1; O = 16.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Di6xido de titanio b) Fosfato de niquel(ll)
¢) Ciclohexano d) CaCO; e) H,0,f) CHsCH,CH.CHO

2.- Calcule el nimero de atomos de oxigeno que contiene:

a) Un litro de agua.

b) 10 L de aire en condiciones normales, sabiendo que éste contiene un 20% en volumen de O..
¢) 20 g de hidréxido de sodio.

Datos: Masas atdmicas O = 16; H = 1; Na = 23. Densidad del agua = 1 g/mL.

3.- En los siguientes compuestos: SiF4 y BeCla.

a) Justifique la geometria de estas moléculas mediante la teoria de Repulsién de Pares de Electrones de
la Capa de Valencia.

b) ;Qué orbitales hibridos presenta el atomo central de cada uno de los compuestos?

¢) Razone si son moléculas polares.

4.- Indique la diferencia entre:

a) Un &cido fuerte y un &cido débil.

b) Un &cido fuerte y un écido concentrado.
¢) Un anfétero y un acido.

5.- A 25°C el producto de solubilidad del MgF» es 8:1078.

a) ¢ Cuéntos gramos de MgF, pueden disolverse en 250 mL de agua?

b) ; Cuantos gramos de MgF; se disuelven en 250 mL de disolucién 0,1 M de Mg(NOs),?
Datos: Masas atomicas Mg = 24; F = 19.

6.- Al pasar una corriente durante el tiempo de una hora y cincuenta minutos a través de una disolucién
de Cu(ll), se depositan 1,82 g de cobre.

a) Calcule la intensidad de la corriente que ha circulado.

b) Calcule la carga del electron.

Datos: F = 96500 C. Masa atémica Cu = 63,5.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcién
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese slo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A ,
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Nitrito de hierro(Il) b) Acido hipocloroso
c) 2,3,4-trimetilpentano d) AgzS e) Ba(MnQs)2 f) CH3C=CCHjs.

2.- Dados dos elementos del tercer periodo, Ay B, con 5y 7 electrones de valencia, respectivamente,
razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) A tiene menor energia de ionizacion.

b) B tiene mayor radio atomico.

¢) El par de electrones del enlace A—B se encuentra desplazado hacia A.

3.- Dada la reaccion: 4NHs (g) + 302(g) = 2N2(g) + 6H20 (I)  AH°=-80,4 kJ. Razone:

a) Coémo tendria que modificarse la temperatura para aumentar la proporcién de nitrégeno molecular en
la mezcla.

b) Como influiria en el equilibrio la inyeccion de oxigeno molecular en el reactor en el que se encuentra
la mezcla.

¢) Cémo tendria que modificarse la presion para aumentar la cantidad de NH3 en la mezcla.

4.- Para el CH3CH2CHOHCHj3 escriba:
a) Un isémero de posicion.
b) Un isémero de funcion.
¢) Un isémero de cadena.

5.- a) Si el valor de la constante Ky del amoniaco es 1,8107°, 4 cual deberia ser la molaridad de una
disolucion de amoniaco para que su pH=11?
b) El valor de la constante K, del HNO; es 4,510~ . Calcule los gramos de este acido que se necesitan

para preparar 100 mL de una disolucion acuosa cuyo pH=2,5.
Datos: Masas atomicas O=16; N=14; H=1.

6.- La descomposicion térmica de 5 g de KCIO3 del 95% de pureza da lugar a la formacién de KCl y
0(g). Sabiendo que el rendimiento de la reaccion es del 83%, calcule:

a) Los gramos de KCI que se formaran.

b) El volumen de O2(g), medido a la presion de 720 mmHg y temperatura de 20°C, que se desprendera
durante la reaccién.

Datos: Masas atémicas K=39; CI=35,5; 0=16; R = 0,082 atm-L-mol~1-K~".
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcién
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese slo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Nitruro de plomo(IV) b) Sulfato de rubidio
¢) Ciclohexa-1,3-dieno d) Bi(OH)3; e) H2CO3 f) CH3CHCICHs..

2.- a) 4 Cuantos atomos de oxigeno hay en 200 litros de oxigeno molecular en condiciones normales?
b) Un corredor pierde 0,6 litros de agua en forma de sudor durante una sesién deportiva. ;A cuantas
moléculas de agua corresponde esa cantidad?

¢) Una persona bebe al dia 1 litro de agua. ;Cuantos atomos incorpora a su cuerpo por este
procedimiento?

Datos: Masas atémicas O = 16; H = 1. Densidad del agua: 1 g/mL.

3.- Responda razonadamente:

a) ¢ Reaccionara una disolucién acuosa de &cido clorhidrico con hierro metalico?
b) ¢ Reaccionara una disolucién acuosa de acido clorhidrico con cobre metalico?
¢) ¢, Qué ocurrira si se afiaden limaduras de hierro a una disolucién de Cu2+?
Datos: E°(Cu2*/Cu) = 0,34 V; E°(Fe?*/Fe) = -0,44 V y E°(H*/H2) = 0,0 V.

4.- Justifique razonadamente cuéles de las siguientes disoluciones acuosas constituirian una disolucién
amortiguadora.

a) CHsCOOH + CH3COONa K,(CH;COOH) =1,7510°.
b) HCN + NaCl K,(HCN) =6,2107"°.
c) NH3 + NH4Cl Kp(NH;) =1,8107°.

5.- Cuando se queman 2,35 g de benceno liquido (CeHs) a volumen constante y a 25°C se desprenden
98,53 kJ. Sabiendo que el agua formada se encuentra en estado liquido, calcule:

a) El calor de combustidn del benceno a volumen constante y a esa misma temperatura.

b) El calor de combustion del benceno a presion constante y a esa misma temperatura.

Datos: R = 8,31 J-mol~'-K~!. Masas atémicas C =12; H=1.

6.- En una camara de vacio y a 448°C se hacen reaccionar 0,5 moles de |2 (g) y 0,5 moles de H2 (g). Si
la capacidad de la camara es de 10 litros y el valor de K a dicha temperatura es de 50, determine para
la reaccion: Hz2(g) + I2(g) = 2HI (g).

a) El valor de Kbp.

b) Presion total y presiones parciales de cada gas en el interior de la camara, una vez alcanzado el
equilibrio.

Dato: R = 0,082 atm-L-mol~'-K™".
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Instrucciones:

a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.
b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion

elegida.
c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada

uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad

de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o

transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Hidroxido de estroncio b) Dicromato de bario
¢) Acido 2,3-dihidroxibutanoico d) Al203 €) HoMnOs f) CH3CH2CONHo.

2.- Razone si los siguientes enunciados son verdaderos o falsos:

a) Los compuestos covalentes conducen la corriente eléctrica.

b) Todos los compuestos covalentes tienen puntos de fusion elevados.

¢) Todos los compuestos ionicos, disueltos en agua, son buenos conductores de la electricidad.

3.- a) Escriba la ecuacion de equilibrio de solubilidad en agua del Al(OH)s.
b) Escriba la relacién entre solubilidad y Ks para el Al(OH)s.
¢) Razone como afecta a la solubilidad del Al(OH)s un aumento del pH.

4.- a) Razone si las reacciones con valores positivos de AS° siempre son espontaneas a alta
temperatura.

b) La siguiente reaccion (sin ajustar) es exotérmica: C3HgO (I) + O2 (g) — CO2 (g) + H20 (g).
Justifique si a presion constante se desprende més, igual 0 menos calor que a volumen constante.
¢) Razone si en un proceso exotérmico la entalpia de los reactivos es siempre menor que la de los
productos.

5.- El &cido nitrico reacciona con el sulfuro de hidrégeno dando azufre elemental (S), mondxido de
nitrbgeno y agua.

a) Escriba y ajuste por el método del ion-electron la reaccion molecular correspondiente.

b) Determine 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.

Dato: R = 0,082 atm-L-mol~'-K™".

6.- Una disolucion acuosa 102 M de &cido benzoico (CsHsCOOH) presenta un grado de disociacion

de 8,151072. Determine:

a) La constante de ionizacion del &cido.
b) El pH de la disolucion y la concentracién de acido benzoico sin ionizar que esta presente en el
equilibrio.
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Instrucciones:

a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada

uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad

de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o

transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Cromato de plata b) Hidrogenocarbonato de
potasio ¢) Penta-1,4-diino d) BaO. e) Ni(OH). f) CH,OHCOOH.

2.- Un recipiente de 1 litro de capacidad esta lleno de dioxido de carbono gaseoso a 27°C. Se hace
vacio hasta que la presion del gas es de 10 mmHg. Determine:

a) ¢ Cuantos gramos de dioxido de carbono contiene el recipiente?

b) ; Cuantas moléculas hay en el recipiente?

c) El numero total de 4tomos contenidos en el recipiente.

Datos: Masas atdmicas C = 12; 0=16. R = 0,082 atm-L-mol~"-K~".

3.- Escriba la configuracion electronica de:

a) Un atomo neutro de nimero atémico 35.

b) El'ion F~.

¢) Un atomo neutro con 4 electrones de valencia, siendo los numeros cuanticos principal (n) y
secundario (1) de su electrén diferenciador n=2 y |=1.

4.- Responda razonadamente:
a) En una disolucién acuosa 0,1 M de acido sulfurico. ¢ Cual es la concentracion de iones H3O* y de
iones OH™?

b) Sea una disolucion acuosa 0,1 M de hidréxido de sodio. ¢ Cual es el pH de la disolucién?
¢) Sea una disolucion de &cido clorhidrico y otra de la misma concentracién de acido acético. ;,Cual
de las dos tendra mayor pH?

Dato: K, (CH,COOH) =1,7510"°.

5.- El fosgeno es un gas venenoso que se descompone segun la reaccion:
COCl2(g) = CO (g) + Cl2(g).
A la temperatura de 900°C el valor de la constante K. para el proceso anterior de 0,083. Si en un
recipiente de 2 L se introducen, a la temperatura indicada, 0,4 mol de COCl, calcule:
a) Las concentraciones de todas las especies en equilibrio.
b) El grado de disociacion del fosgeno en esas condiciones.

6.- A 291 K, las entalpias de formacion del amoniaco en los estados gaseoso y liquido son -46,05 y
-67,27 kd-mol', respectivamente. Calcule:

a) La entalpia de vaporizacion del amoniaco.

b) La energia que se desprende cuando se forman 1,5-1022 moléculas de amoniaco liquido a 291 K.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCIQN A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Oxido de vanadio(V) b) Nitrato de calcio
c) Acido pentanoico d) AlCl3 e) H2TeOs f) CH3OCH2CHs.

2.- Para las siguientes moléculas: NF3 y SiF4

a) Escriba las estructuras de Lewis.

b) Prediga la geometria molecular mediante la aplicacion del método de la teoria de Repulsion de
Pares de Electrones de la Capa de Valencia.

¢) Justifique la polaridad de las moléculas.

3.- Dados los siguientes electrodos: Fe2*/Fe; Ag*/Ag y Pb2*/Pb:

a) Razone qué electrodos combinaria para construir una pila galvanica que aportara el maximo
potencial. Calcule el potencial que se generaria en esta combinacion.

b) Escriba la reaccion redox global para la pila formada con los electrodos de plata y plomo.

¢) Justifique qué especie es la mas oxidante.

Datos: E°( Fe?*/Fe) = -0,44 V; E°(Ag*/Ag) = 0,80 V ; E°(Pb2*/Pb) = -0,13 V.

4.- a) Escriba la reaccion de neutralizacion entre el hidroxido de calcio y el acido clorhidrico.

b) ;Qué volumen de una disolucién 0,2 M de hidroxido de calcio se necesitara para neutralizar 50 mL
de una disolucion 0,1 M de acido clorhidrico?

c) Describa el procedimiento e indique el material necesario para efectuar la valoracién anterior.

5.-En la reaccion del carbonato de calcio con el &cido clorhidrico se producen cloruro de calcio, diéxido
de carbono y agua. Calcule:

a) La cantidad de caliza con un contenido del 92% en carbonato de calcio que se necesita para obtener
2,5 kg de cloruro de calcio.

b) El volumen que ocupara el didéxido de carbono desprendido a 25°C y 1,2 atm.

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

6.- Dado el siguiente equilibrio: SO2 (g) + 7202 (g) = SO3 (g). Se introducen 128 g de SO, y 64 g de O
en un recipiente cerrado de 2 L en el que previamente se ha hecho el vacio. Se calienta la mezcla y
cuando se ha alcanzado el equilibrio, a 830°C, ha reaccionado el 80% del SO inicial. Calcule:

a) La composicion (en moles) de la mezcla en equilibrio y el valor de Kc.

b) La presion parcial de cada componente en la mezcla de equilibrio y, a partir de estas presiones
parciales, calcule el valor de Kp.

Datos: Masas atémicas: S = 32; O = 16. R = 0,082 atm-L-mol~"-K~".
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule 0 nombre los siguientes compuestos: a) Carbonato de cobre(ll) b) Hidréxido de aluminio
c) 2-Yodopropano d) HCIOs e) MgS f) CH3CH2COOCH:s.

2.- Dadas las siguientes configuraciones electronicas de capa de valencia: 1) ns' 2) ns?np!

a) Indique, razonadamente, el grupo al que corresponde cada una de ellas.

b) Nombre dos elementos de cada uno de los grupos anteriores.

¢) Razone cuales serian los estados de oxidacion mas estables de los elementos de esos grupos.

3.- Dado el siguiente proceso de disolucion:
NaCl (s) + H2O (I) — Na* (aq) + ClI" (aq)  AH=1,7kJ
Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) El proceso es exotérmico.
b) Se produce un aumento de la entropia.
¢) El proceso es siempre espontaneo.

4.-Dada la molécula HC=CCH2CH,CHs::

a) Indique la hibridacion que presenta cada uno de los atomos de carbono de la molécula.

b) Escriba la estructura de un isémero de esta molécula e indique de qué tipo es.

¢) Escriba el compuesto que se obtiene cuando un mol de esta sustancia reacciona con dos moles de
H2 en presencia del catalizador adecuado.

5.- a) Se desea preparar 1 L de una disolucién de acido nitrico 0,2 M a partir de un &cido nitrico
comercial de densidad 1,5 g/mL y 33,6% de riqueza en peso. ;Qué volumen de acido nitrico comercial
se necesitara?

b) Si 40 mL de esta disolucién de &cido nitrico 0,2 M se emplean para neutralizar 20 mL de una
disolucion de hidroxido de calcio, escriba y ajuste la reaccion y determine la molaridad de esta
disolucién.

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

6.- Durante la electrolisis del NaCl fundido se depositan 322 g de Na. Calcule:

a) La cantidad de electricidad necesaria para ello.

b) El volumen de Cl, medido a 35°C y 780 mmHg.

Datos: F= 96500 C; Masas atomicas Cl=35,5; Na=23. R = 0,082 atm-L-mol~"-K".
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcién
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada

uno.

f) Exprese slo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad

de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Didxido de titanio b) Sulfato de amonio
¢) Acido 2-bromobutanoico d) NaClO2 e) KMnOs f) CH3CH2CH2CHO.

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

a) La primera energia de ionizacion del Al es mayor que la del Cl.

b) El radio atdmico del Fe es mayor que el del K.

¢) Es mas dificil arrancar un electron del ion sodio (Na*) que del &tomo de nedn.

3.- Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones referidas al equilibrio de
solubilidad del hidréxido de calcio:

a) Por cada mol de iones Ca2* hay 2 moles de iones OH".

b) La relacion entre la solubilidad de esta sustancia y el producto de solubilidad es Ks = 2 s3.

¢) La solubilidad del hidréxido de calcio disminuye al afiadir HCI.

4.- Un vaso contiene 100 mL de agua. Calcule:

a) ¢, Cuantos moles de agua hay en el vaso?

b) ¢ Cuantas moléculas de agua hay en el vaso?

¢) ¢, Cuantos atomos de hidrdgeno hay en el vaso?

Datos: Masas atomicas H=1; O=16. Densidad del agua: 1 g/mL.

5.- Dada la reaccion: CuS + HNO3 — S + NO + Cu(NO3)2 + H20

a) Ajuste las semirreacciones de oxidacion y reduccidn por el método de ion electrén y ajuste tanto la
reaccion ionica como la molecular.

b) Calcule el volumen de una disolucion de &cido nitrico del 65% de riqueza en peso y densidad de
1,4 g/mL que se necesitan para que reaccionen 20 g de sulfuro de cobre(ll).

Datos: Masas atémicas S=32; Cu=63,5; N=14; H=1; O=16.

6.- A partir de las siguientes ecuaciones termoquimicas:
N2 (g) +202(g) — 2NO2(g) AH® = 67,6 kJ
2NO (g) + O2(g) — 2NO2(9) AH® = -112,8 kJ
a) Calcule la entalpia de formacion estandar, a 25°C, del mondxido de nitrégeno.
b) Calcule los litros de aire necesarios para convertir en didxido de nitrégeno 50 L de mondxido de
nitrdgeno, todos ellos medidos en condiciones normales.
Datos: Composicion volumétrica del aire: 21% O2'y 79% No.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcién
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada

uno.

f) Exprese slo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad

de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o

transmitir datos.

OPCION B ,
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Hidrogenocarbonato de niquel(ll) b) Acido
nitroso ¢) 1,3,5-Trimetilbenceno d) Cd(OH). e) Al.Ss f) CH2CICOOH.

2.- Dadas las sustancias: Nz, KF, H2S, PHs, C2Ha y Na20, indique razonadamente cuéles presentan:
a) Enlaces covalentes con momento dipolar resultante distinto de cero.

b) Enlaces ionicos.

¢) Enlaces mdltiples.

3.- Para la reaccion: 2A + B — C, se ha comprobado experimentalmente que es de primer orden
respecto al reactivo A y de segundo orden respecto al reactivo B.

a) Escriba la ecuacién de velocidad.

b) ¢ Cual es el orden total de la reaccion?

c) ¢Influye la temperatura en la velocidad de reaccion? Justifique la respuesta.

4.- Dado el compuesto CH3CH=CH; :

a) Escriba la reaccién de adicion de Cl».

b) Escriba la reaccion de hidratacion con disolucion acuosa de H2SOs, indicando el producto
mayoritario.

¢) Escriba la reaccién ajustada de combustion.

5.- Se disuelven 2,3 g de KOH en agua hasta alcanzar un volumen de 400 mL. Calcule:

a) La molaridad y el pH de la disolucién resultante.

b) /Qué volumen de HNO3; 0,15 M ser& necesario para neutralizar completamente 20 mL de la
disolucion inicial de KOH?

Datos: Masas atémicas K=39; 0=16; H=1.

6.- En el proceso Deacon, el cloro (g) se obtiene segun el siguiente equilibrio:

4HCI (g) + 02 (g) = 2Cl2 (g) + 2H20 (g)
Se introducen 32,85 g de HCI (g) y 38,40 g de O2 (g) en un recipiente cerrado de 10 L en el que
previamente se ha hecho el vacio. Se calienta la mezcla a 390°C y cuando se ha alcanzado el
equilibrio a esta temperatura se observa la formacion de 28,40 g de Cl2(g).
a) Calcule el valor de Kc.
b) Calcule la presion parcial de cada componente en la mezcla de equilibrio y, a partir de estas
presiones parciales, calcule el valor de Kp.
Datos: Masas atémicas H=1; CI=35,5; 0=16. R =0,082 atm-L-mol~"-K™".
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Carbonato de rubidio b) Sulfuro de cobre(ll)
c¢) Penta-1,3-dieno d) Sb203 e) NaH.PO4 f) CH,=CBrCH,CHs.

2.- Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢Por qué, a 1 atm de presion y a 25°C, el H20 es un liquido y el H.S es un gas?
b) ¢ Qué compuesto sera méas soluble en agua, CaO o Csl?

¢) ¢ Son polares las moléculas de H.O y de I,?

3.- Sabiendo que el valor de Ks del Ca(OH), a una determinada temperatura es 5,5107°:

a) Exprese el valor de Ks en funcién de la solubilidad molar (s).
b) Razone como afectara a su solubilidad en agua la adicion de CaCl; a la disolucioén.
¢) Razone como afectara a su solubilidad en agua la adiciéon de HCI a la disolucién.

4.- a) La reaccion CuO (s) + Hz (g) — Cu (s) + H20 (1), en condiciones estandar y a 25°C, jes
exotérmica o endotérmica? Justifique la respuesta.

Datos: AH2 [CuO (s)] =—161,1kJ/mol y AH? [H,0 (I)] = —285,8 kJ/mol

b) Dibuje el diagrama entalpico correspondiente.
¢) Razone cuél seré el signo de la AS° para dicha reaccion.

5.- Dada la reaccion KBr + HoSOs — K2SO4 + Bro+ SO2 + H20

a) Ajuste las semirreacciones de oxidacién y reduccion por el método de ion electrdn y ajuste tanto la
reaccion iénica como la molecular.

b) ;Cuantos mL de bromo (Br», liquido) se produciran al hacer reaccionar 20 gramos de bromuro de
potasio con &cido sulfurico en exceso?

Datos: Densidad Br,=2,8 g/mL. Masas atémicas Br=80; K=39.

6.- EI HF en disolucién acuosa 0,1 M se disocia en un 10%. Calcule:
a) El pH de esta disolucioén.
b) El valor de la constante de disociacion, Kb, de la base conjugada de ese acido.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCIONB ,
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Oxido de plomo(IV) b) Acido sulfuroso
¢) Etanoato de propilo d) MnBrs e) Bi(OH)s f) CH=C—C=CH.

2.- Razone si en 5 litros de hidrégeno (H2) y en 5 litros de oxigeno (O2), ambos en las mismas
condiciones de presion y temperatura, hay:

a) El mismo numero de moles.

b) Igual nimero de atomos.

¢) ldéntica cantidad de gramos.

Datos: Masa atomica O=16; H=1.

3.- a) Indique, justificadamente, los valores posibles para cada uno de los nimeros cuanticos que faltan
en las siguientes combinaciones: (3, 7, 2); (7, 1,1); (4,1, 7).

b) Escriba una combinacién posible de nimeros cuanticos n, | y m para un orbital del subnivel 5d.

¢) Indique, justificando la respuesta, el numero de electrones desapareados que presentan en estado
fundamental los atomos de Mn y As.

4.- El acido metanoico, HCOOH, es un &cido débil.

a) Escriba su equilibrio de disociacion acuosa.

b) Escriba la expresion de su constante de acidez Ka.

¢) ¢ Podria una disolucidn acuosa de &cido metanoico tener un pH de 87 Justifique la respuesta.

5.- En un recipiente de 5 L se introducen 3,2 g de COCl,. A 300 K se establece el equilibrio:
COClz (g) = CO (g) + Cl2 (g), siendo el valor de la presion total del equilibrio de 180 mmHg.
Calcule, en las condiciones del equilibrio:

a) Las presiones parciales de los componentes del equilibrio.

b) Las constantes de equilibrio Kc y Kp.

Datos: Masas atémicas C=12; 0=16; CI=35,5. R =0,082 atm-L-mol™"-K™".

6.- a) Determine el calor de formacion del C4H1o(g) utilizando los datos de entalpias que se dan.
b) Para fundir una determinada cantidad de sodio se necesitan 1,98:105 kJ. ¢ Cuantos kg de gas butano
seran necesarios quemar para conseguir fundir el sodio?

Datos: AH{[CO,(g)]=-393,5 kd/imol; AH? [H,O(l)] = -285,8 kJ/mol;
AH? [C4H;0(g)]=-2878,6 kd/mol, Masas atémicas H=1; C=12.

combustion
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A ,
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Fluoruro de cadmio b) Acido selenioso
c¢) Etanamida d) AlH3 e) SnCrO4 f) CH2=CHCH2OH.

2.- Razone para la siguiente pareja de atomos Mgy S:
a) El elemento de mayor radio.

b) El elemento de mayor energia de ionizacion.

¢) El elemento de mayor electronegatividad.

3.- Dado el siguiente equilibrio para la obtencion de hidrogeno: CHs(g) = C (s) + 2H2(g)  AH>0
a) Escriba la expresion de la constante de equilibrio Kp.

b) Justifique como afecta una disminucidn del volumen de reaccion a la cantidad de Hz(g) obtenida.
¢) Justifique como afecta un aumento de la temperatura a la cantidad de Hax(g) obtenida.

4.- Para el compuesto A de férmula CH3CH2CH2CH.CHj3 escriba:

a) La reaccion de combustion de A ajustada.

b) Una reaccion que por hidrogenacion catalitica de lugar a A.

¢) La reaccion fotoquimica de 1 mol de A en presencia de 1 mol de cloro (Cly).

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

a) La concentracién y el pH de la disolucion resultante de mezclar 20 mL de esta disolucién con 80 mL de
otra disolucién 0,5 M de la misma sustancia, suponiendo que los volimenes son aditivos.

b) El volumen de la disolucién de NaOH 0,8 M necesario para neutralizar 100 mL de HNO3 0,25 M.

6.- Reaccionan 230 g de carbonato de calcio con una riqueza del 87% en masa con 178 g de dicloro
segun:

CaCOs (s) + 2Clz (g) — OCl2 (g) + CaClz (s) + CO2 (g)
Los gases formados se recogen en un recipiente de 20 L a 10°C. En estas condiciones, la presion parcial
del OCl, es 1,16 atm. Calcule:
a) El reactivo limitante y el rendimiento de la reaccion.
b) La molaridad de la disolucion de CaCl, que se obtiene cuando a todo el cloruro de calcio producido se
afiade agua hasta un volumen de 800 mL.
Datos: Masas atémicas C=12; 0=16; CI=35,5; Ca=40. R = 0,082 atm-L-mol™"-K™1.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Disulfuro de carbono b) Hidroxido de oro(lll)
c) 3-Clorofenol d) Sr(ClO), e) BeHz f) CH2Br.

2.- En un matraz cerrado de 5 L hay 42 g de N2 a 27°C.

a) Determine la presion en el interior del matraz.

b) Se deja salir nitrdgeno hasta que la presion interior sea de 1 atm. Calcule cuantos gramos de N2 han
salido del matraz.

¢) ¢ A qué temperatura deberiamos poner el recipiente para recuperar la presion inicial?

Dato: Masa atomica N=14. R = 0,082 atm-L-mol™"-K™".

3.- La notacion de una pila es: Cd(s) | Cd™ (ac,1M) | Cu*(ac,1M) | Cu(s)

a) Escriba e identifique las semirreacciones de oxidacion y reduccion.

b) Escriba la ecuacion neta que tiene lugar e identifique las especies oxidante y reductora.

¢) Si el voltaje de la pila es E°=0,74 V, ;cuél es el potencial de reduccion estandar del electrodo Cd2+/Cd?
Dato: E°(Cu2*/Cu)=0,337 V.

4.- Explique, mediante las reacciones correspondientes, el pH que tendran las disoluciones acuosas de
las siguientes especies quimicas:

a) NHs.

b) Na2COs.

c) NH4Cl.

5.- Para la reaccion 2H,S (g) + SO2 (g) — 2H20 (1) + 3S (s), a 25°C:
a) Determine AH® y AS®.
b) Prediga si es espontanea o no, a esa temperatura.

Datos a 25°C: AHP (kd-mol™~") HzS(g)=-20,6; SOs(g)=-296,8; H;0(1)=-285,8.
S°(J-mol~-K~") HaS(g)= 205,8; SOs(g)= 248,2; H.0(1)=69,9; S(s) = 31,8

6.- Para la reaccion en equilibrio SnO; (s) + 2Hz (g) = Sn (s) + 2H,0 (), a 750°C, la presion total del
sistema es 32,0 mmHg y la presién parcial del agua 23,7 mmHg. Calcule:

a) El valor de la constante Kp para dicha reaccion, a 750°C.

b) Los moles de H2O(g) y de Hz(g) presentes en el equilibrio, sabiendo que el volumen del reactor es de 2 L.
Dato: R = 0,082 atm-L-mol™"-K™.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Peroxido de sodio; b) Cromato de plata; ¢) Etanamida;
d) Znly; ) H2S0Os; f) CHCls.

2.- Tres elementos tienen las siguientes configuraciones electrénicas:
A: 1522522p53s23p® B:1s22522p%3s23p%4s!  C: 1s22s22p63s?
La primera energia de ionizacion de estos elementos (no en ese orden) es: 419 kd-mol™, 735 kJ-mol™' y
1527 kJ-mol™, y los radios atomicos son 97, 160 y 235 pm (1 pm=10""2 m).
a) Indique de qué elementos se tratan Ay C.
b) Relacione, de forma justificada, cada valor de energia con cada elemento.
c) Asigne, de forma justificada, a cada elemento el valor del radio correspondiente.

3.- Utilizando los datos que se facilitan, indique razonadamente, si:

a) El Mg(s) desplazaréa al Pb?* en disolucién acuosa.

b) El Sn(s) reaccionara con una disolucion acuosa de HCI 1 M disolviéndose.

c) El SO5~ oxidara al Sn2* en disolucion acida a Sn4-.

Datos: E°(Mg2*/Mg) = -2,356 V; E°(Pb?*/Pb) = -0,125 V; E°(Sn**/Sn?*) = +0,154 V; E°(Sn2*/Sn) = -0,137 V,;
E[SO3/S0y(g)] = +0,170 V; E°(H*/Hz) = 0,0 V.

4.- Dado el siguiente compuesto CH3CH.CHOHCHj:

a) Justifique si presenta o no isomeria 6ptica.

b) Escriba la estructura de un isdmero de posicidn y otro de funcioén.

c) Escriba el alqueno a partir del cual se obtendria el alcohol inicial mediante una reaccién de adicién.

5.- Para el equilibrio: Hz (g) + CO2 (g) = H20 (g) + CO (g), la constante K¢ = 4,40 a 200 K. Calcule:

a) Las concentraciones en el equilibrio cuando se introducen simultaneamente 1 mol de H2 y 1 mol de CO2 en un
reactor de 4,68 L a dicha temperatura.

b) La presion parcial de cada especie en equilibrio y el valor de Kp.

Dato: R = 0,082 atm-L-mol™"-K™".

6.- a) El grado de disociacién de una disolucion 0,03 M de hidroxido de amonio (NHsOH) es 0,024. Calcule la
constante de disociacién (Ky) del hidroxido de amonio y el pH de la disolucién.

b) Calcule el volumen de agua que hay que afadir a 100 mL de una disolucién de NaOH 0,03 M para que el pH
sea 11,5.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCIONB
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Oxido de zinc; b) Acido hipobromoso; ¢) Etil metil éter;
d) K2S; e) Mg(NOs3); f) CHsCH(CH3)COOH.

2.- Un atomo tiene 34 protones y 44 neutrones y otro atomo posee 19 protones y 20 neutrones:

a) Indique el numero atémico y el numero masico de cada uno de ellos.

b) Escriba un posible conjunto de nimeros cuanticos para el electrén diferenciador de cada uno de ellos.

¢) Indique, razonadamente, cual es el ibn mas estable de cada uno de ellos y escriba su configuracion electronica.

3.- a) Represente las estructuras de Lewis de las moléculas de H20 y de NFs,

b) Justifique la geometria de estas moléculas segun la Teoria de Repulsion de los Pares de Electrones de la
Capa de Valencia.

c) Explique cual de ellas presenta mayor punto de ebullicion.

4.- Aplicando la teoria de Bronsted-Lowry, en disolucidn acuosa:

a) Razone si las especies NH; y S?~ son &cidos o bases.

b) Justifique cuales son las bases conjugadas de los &cidos HCN y CsHsCOOH.

¢) Sabiendo que a 25°C, las K, del CsHsCOOH y del HCN tienen un valor de 6,4107° y 4,910
respectivamente, ;qué base conjugada sera mas fuerte? Justifique la respuesta.

5.- El producto de solubilidad del carbonato de calcio, CaCOs, a 25°C, es 4,8107° . Calcule:

a) La solubilidad molar de la sal a 25°C.
b) La masa de carbonato de calcio necesaria para preparar 250 mL de una disolucién saturada de dicha sal.
Datos: Masas atomicas C=12; 0=16; Ca=40.

6.- Dada la reaccion: K2Cr207 + FeSO4 + HoSO4 — Fea(SO4)s + Cra(S04)3 + K2SO4 + H20

a) Ajuste las reacciones iénica y molecular por el método del i6n-electron.

b) Calcule los gramos de Fe2(SO4)3 que se obtendran a partir de 4 g de K2Cr207, si el rendimiento es del 75%.
Datos: Masas atomicas K=39; Cr=52; S=32; Fe=56; 0O=16; H=1.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos a) Cloruro de aluminio; b) Hidréxido de cobalto(ll);
c) Propanoato de metilo; d) PbO.; e) KsAsOs; f) HCHO.

2.- Sean las siguientes combinaciones de numeros cuanticos para un electron:
) (1,0,2,=7%); 1) (5, 0,0, %); ) (3, 2, -2, —7%); IV) (0, 0, 0, %)
a) Justifique cual o cuales de ellas no estan permitidas.
b) Indique el orbital en el que se encuentra el electrén para las que si son permitidas.
c¢) Ordene, razonadamente, dichos orbitales segun su valor de energia creciente.

3.- En el equilibrio: C(s) + 02(g) = CO2(g)

a) Escriba las expresiones de Kc y Kp.

b) Obtenga, para este equilibrio, la relacion entre ambas.

c) ¢, Qué ocurre con el equilibrio al reducir el volumen del reactor a la mitad?

4.- a) Formule dos isémeros del CH3CH2CH2CH2CHO, indicando el tipo de isomeria.
b) Justifique si el CHsCHBrCH,CHs presenta isomeria Optica.
c) Justifique si existe isomeria geométrica en el compuesto CH3CHCICCI=CH..

5.- El 4cido lactico (CHsCHOHCOOH) tiene un valor de K, =1,38107*, a 25°C. Calcule:

a) Los gramos de dicho acido necesarios para preparar 500 mL de disolucién de pH=3.

b) El grado de disociacion del &cido lactico y las concentraciones de todas las especies en el equilibrio de la
disolucion anterior.

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

6.- El HNO3 reacciona con el H.S gaseoso originando azufre (S) y NO.

a) Establezca la ecuacidn quimica molecular, ajustada por el método del ibn-electron.

b) ; Qué volumen de H.S, medido a 70°C y 800 mmHg, sera necesario para reaccionar con 300 mL de disolucion
0,30 M de HNO3? 4 Cual sera el volumen de NO producido en las condiciones dadas?

Datos: Masas atomicas S=32; 0=16; N=14; H=1. R = 0,082 atm-L-mol™"-K™.
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de Andalucia

Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Tridéxido de selenio; b) Fosfato de cobre(ll); ¢) Etilbenceno;
d) AuzS; e) Mg(OH)2; f) CH3CH(NH2)COOH.

2.- Dadas las siguientes especies quimicas NClz y BCl3:

a) Explique por qué el tricloruro de nitrdgeno presenta caracter polar y, sin embargo, el tricloruro de boro es
apolar.

b) ¢ Cual de las dos sustancias sera soluble en agua? Justifique su respuesta.

¢) Indique la hibridacién del atomo central en cada una de las especies.

3.- Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) A igual molaridad, cuanto menor es la Ka de un acido menor es el pH de sus disoluciones.
b) Al afiadir agua a una disolucién de un acido fuerte su pH disminuye.

¢) En las disoluciones basicas el pOH es menor que el pH.

4.- Para el compuesto A de formula CH3CH2CH2CH.CHj3 escriba:

a) La reaccién de combustion completa de A.

b) Un compuesto que por hidrogenacion catalitica de lugar a A.

c) La reaccion fotoquimica de 1 mol de A en presencia de 1 mol de Cla.

5.- En un recipiente de 4 litros, a una cierta temperatura, se introducen 0,16 moles de HCI, 0,08 moles de O2y
0,02 moles de Cl,, estableciéndose el siguiente equilibrio:
4HCI (g) + O2(g) = 2H20 (g) + 2Cl2(g)
Cuando se alcanza el equilibrio hay 0,06 moles de HCI. Calcule:
a) Los moles de Oz, H20 'y Cl, en el equilibrio.
b) El valor de K¢ a esa temperatura.

6.- Calcule la magnitud indicada para cada una de las siguientes electrolisis.

a) La masa de Zn depositada en el catodo al pasar una corriente de 1,87 A durante 42,5 min por una disolucién
acuosa concentrada de Zn?*,

b) El tiempo necesario para producir 2,79 g de I en el &nodo al pasar una corriente de 1,75 A por una disolucidn
acuosa concentrada de KI.

Datos: Masas atémicas Zn=65,4; 1=127; F=96500 C/mol e".
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Dihidruro de plomo; b) Acido cloroso; ¢) Pentano-2,4-diona:
d) Ag20; e) K2Cr207; f) CH2OHCH20H.

2.- Dados los elementos A (Z=9) y B (Z=25):

a) Escriba las configuraciones electrénicas de los elementos neutros en estado fundamental y justifique el grupo
y el periodo de cada uno de los elementos.

b) Justifique el caracter metélico o no metélico de cada uno de los elementos en base a una propiedad periodica.
c) Justifique el ibn mas estable de los elementos A'y B.

3.- Sea el sistema en equilibrio: CaCOs3 (s) = CaO (s) + CO2 (g), indique, razonadamente, si las siguientes
afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) La presion total del reactor sera igual a la presion parcial del CO».

b) Si se afiade mas CaCOs (s) se produce mas COs.

c) Kpy Kc son iguales.

4.- Escriba las siguientes reacciones completas para el etanol (CH3CH2OH):
a) Deshidratacion del etanol con acido sulfurico.

b) Sustitucion del OH del etanol por un halogenuro.

c¢) Combustion del etanol.

5.- El amoniaco comercial es un producto de limpieza que contiene un 28% en masa de amoniaco y una densidad
de 0,90 g-mL~". Calcule:

a) El pH de la disolucién de amoniaco comercial y las concentraciones de todas las especies en el equilibrio.

b) El volumen de amoniaco comercial necesario para preparar 100 mL de una disolucién acuosa cuyo pH sea
11,5.

Datos: K, =1,7710°, a 25°C. Masas atomicas N=14; H=1.

6.- La solubilidad del hidroxido de magnesio, Mg(OH)z, en agua a 25°C es 9,6 mg-L™".

a) Escriba la ecuacion de disociacion y calcule el producto de solubilidad de este hidréxido a esa temperatura.
b) Calcule la solubilidad del Mg(OH)., a 25°C, en una disolucién 0,1 M de nitrato de magnesio, Mg(NO3)2.
Datos: Masas atomicas H=1; 0=16; Mg=24,3.
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de Andalucia

Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Didxido de paladio; b) Hidrogenosulfato de sodio;
c) 1,2-Dicloropropano; d) NasP; e) Ni(OH)z; f) CH.=CHCH2CH2CH20H.

2.- Justifique la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:
a) El CsCl es un sdlido cristalino conductor de la electricidad.

b) EI H,S tiene un punto de ebullicién mas bajo que el H0.

c) El cloruro de sodio es soluble en agua.

3.- Explique mediante las reacciones correspondientes el pH que tendran las disoluciones acuosas de las
siguientes especies quimicas.

a) NaNO3

b) CH3COONa

¢) NH4Cl

4.- Indique:

a) Un alcohol secundario quiral de cuatro atomos de carbono.
b) Dos isomeros geométricos de férmula molecular CsH1o.

¢) Una amina secundaria de cuatro atomos de carbono.

5.- La deshidrogenacion del alcohol bencilico para fabricar benzaldehido (un agente aromatizante) es un proceso
de equilibrio descrito por la ecuacion:
CeHsCH20H (g) = CsHsCHO (g) + H2 ()
A 523 K el valor de la constante de equilibrio Ke= 0,558.
a) Si colocamos 1,2 g de alcohol bencilico en un matraz cerrado de 2 L a 523 K, ; cuél sera la presion parcial de
benzaldehido cuando se alcance el equilibrio?
b) ¢ Cual es el valor de la constante Kc a esa temperatura?
Datos: Masas atomicas C=12; 0=16; H=1. R = 0,082 atm-L-mol™1-K™.

6.- Cuando el MnO; s¢lido reacciona con HCI se obtiene Cl2(g), MnClz y agua.

a) Ajuste las reacciones iénicas y molecular por el método del ion-electrén.

b) Calcule el volumen de cloro obtenido, medido a 20°C y 700 mmHg, cuando se afiaden 150 mL de una
disolucién acuosa de &cido clorhidrico 0,5 M a 2 g de un mineral que contiene un 75% de riqueza de MnOa.
Datos: Masas atémicas: 0=16; Mn=55. R = 0,082 atm-L-mol~*-K™.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

ORCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Oxido de litio; b) Yodato de hierro(lll); ¢) Dimetilamina;
d) PHs; e) HBrOq; f) CHsCHOHCHs.

2.- a) Explique, en funcién de las interacciones moleculares, por qué el NHs tiene un punto de ebullicién mas alto
que el CHa.

b) Explique, en funcion de las interacciones moleculares, por qué el CHs tiene un punto de ebullicidn mas bajo
que el CzH.

¢) Indique cuantos enlaces 1 y cuantos o tienen las moléculas de nitrégeno y oxigeno.

3.- Indique verdadero o falso para las siguientes afirmaciones, justificando la respuesta:

a) En una reaccion del tipo A + B — C, el orden total es siempre 2.

b) Al aumentar la temperatura a la que se realiza una reaccién aumenta siempre la velocidad.

¢) En un equilibrio la presencia de un catalizador aumenta Unicamente la velocidad de la reaccion directa.

4.- A partir de los siguientes datos: E°(Cl2/Cl")=1,36 V; E°(Zn2*/Zn)=-0,76 V; E°(Fe3*/Fe?*)=0,77 V,
Eo(Cu2*/Cu)=0,34 V. E°(H*/H2)=0,0 V.

a) Indique, razonando la respuesta, si el Cl, puede o no oxidar el cation Fe(ll) a Fe(lll).

b) Calcule la fuerza electromotriz (AE®) de la siguiente pila: Zn(s) | Zn?* (ac) || H* (ac)| Hz(g) | Pt

c) Si el voltaje de la siguiente pila: Cd(s) | Cd?* (ac) || Cu?* (ac)| Cu(s), es AE*=0,743V, ;Cul es el valor del
potencial de reduccion estandar del electrodo Cd?*/Cd?

5.- El &cido benzoico (CeHsCOOH) se utiliza como conservante de alimentos ya que inhibe el desarrollo
microbiano cuando el pH de la disolucién empleada tenga un pH inferior a 5.

a) Determine si una disolucion acuosa de acido benzoico de concentracion 6,1 g-L~! se podria usar como
conservante liquido.

b) Calcule los gramos de acido benzoico necesarios para preparar 5 L de disolucién acuosa de pH=5.

Datos: K, = 6,4+ 072, a 25°C. Masas atémicas: 0=16; C=12; H=1.

6.- A 25°C, el producto de solubilidad del fluoruro de plomo(ll) (PbF2) es Kg = 4108, Calcule:

a) La masa de PbF2 que se podra disolver el 100 mL de agua a dicha temperatura.
b) La solubilidad del PbF2en una disolucion 0,2 M de nitrato de plomo(ll) [Pb(NO3)z].
Datos: Masas atémicas F=19; Pb=207,2.
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de Andalucia

Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Fluoruro de rubidio; b) Sulfato de niquel(ll);
c) Metilciclopentano; d) Sb20s; e) KNOo; f) CH,=CHBr.

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

a) Escriba las configuraciones electrénicas de los atomos en estado fundamental indicando justificadamente el
grupo y periodo al que pertenecen en el sistema periddico.

b) Justifique si los siguientes nimeros cuanticos podrian corresponder al electron diferenciador de alguno de
ellos, indicando a cual: (5, 1, -1, +'%), (4,0, 0, -%2) y (4, 1, 3, +7%).

c) Justifique cual de los dos elementos presenta menos reactividad quimica.

3.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas aplicadas a una disolucion acuosa 1 M de un
acido débil monoprético (K, =1,0107°, a 25°C):
a) Su pOH sera menor que 7.

b) El grado de disociacion aumenta si se diluye la disolucién.
¢) El pH disminuye si se diluye la disolucién.

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

a) Cuando un grupo hidroxilo (~OH) esta unido a un carbono saturado, el compuesto resultante es un éster.
b) El dimetiléter (CH3-O-CHa) y el etanol (CH3CH20H) son isémeros de funcién.

¢) La siguiente reaccién organica: R-CH2Br + NaOH —R-CH20OH + NaBr, es una reaccién de eliminacion.

5.-A 200°C y presion de 1 atm, el PCls se disocia en PCl3 y Clz, en un 48,5%. Calcule:
a) Las fracciones molares de todas las especies en el equilibrio.

b) Kc y Kp.

Dato: R = 0,082 atm-L-mol™"-K™.

6.- El bromuro de sodio reacciona con el &cido nitrico, en caliente, segun la siguiente ecuacion:
NaBr + HNO3 — Bro + NO2 + NaNQO3 + H20
a) Ajuste esta reaccion por el método del idn electron.
b) Calcule la masa de bromo que se obtiene cuando 100 g de bromuro de sodio se tratan con acido nitrico en
exceso.
Datos: Masas atomicas Br=80; Na=23.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

ORCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Oxido de mercurio(l); b) Permanganato de bario;
c) Propanal; d) HBr; e) Ca(ClO3),; f) CH3CH2.CONH>.

2.- Ay Q son atomos de distintos elementos situados en el mismo periodo y que tienen 5y 7 electrones de
valencia, respectivamente. Responda, razonadamente, si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) A tiene mayor primera energia de ionizacién que Q.

b) Q tiene menor afinidad electronica que A.

c) A tiene mayor radio atémico que Q.

3.- De entre las sustancias siguientes: Cu, NaF y HF, elija, justificadamente, la mas representativa en los
aspectos que se indican a continuacion:

a) Sustancia no metalica de punto de fusién muy elevado.

b) Sustancia con conductividad térmica y eléctrica en estado natural.

¢) Sustancia que presenta puentes de hidrogeno.

4.- Dadas las moléculas CoHe, C2Ho, CoHs, razone si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) En la molécula C2Hs los dos atomos de carbono presentan hibridacion sp?.

b) La molécula C2He puede dar reacciones de sustitucion.

c) La molécula de C2Hz es lineal.

5.- Para el equilibrio: 2HI(g) = Io(g) + H2(g), la constante K¢ a 425°C vale 1,821072 . Calcule:

a) Las concentraciones de todas las especies en equilibrio si se calientan a la citada temperatura 0,60 mol de HI
y 0,10 mol de H2 en un recipiente de 1 L de capacidad.
b) El grado de disociacion del HI y K.

6.- Se construye una celda electrolitica colocando NaCl fundido en un vaso de precipitado con dos electrodos
inertes de platino. Dicha celda se une a una fuente externa de energia eléctrica que produce una intensidad de
6 A durante 1 hora.

a) Indique los procesos que tienen lugar en la celda y calcule su potencial estandar.

b) Calcule la cantidad de producto obtenido en cada electrodo de la celda. Determine la cantidad en gramos si el
producto es solido y el volumen en litros a 0°C y 1 atm si es un gas.

Datos: Masas atdmicas Na=23; CI=35,5; E°(Na*/Na)=-2,71V ; E°(Cl2/CI")=1,36 V; F=96500 C/mol e~

R =10,082 atm-Lmol~1-K™.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Sulfuro de bario; b) Nitrato de potasio; ¢) Butanona;
d) Mn20y7; e) CulOs; f) CH3CH(CH3)CH=CH>.

2.- Explique la veracidad o falsedad de los siguientes enunciados:

a) Para n=2 hay 5 orbitales d.

b) En el orbital 3p el nimero cuantico n vale 1.

¢) El nimero méximo de electrones con la combinacion de numeros cuanticos n=4 y m=-2 es 4.

3.- Se dispone de una disolucién acuosa saturada de Fe(OH)s, compuesto poco soluble.

a) Escriba la expresion del producto de solubilidad para este compuesto.

b) Deduzca la expresion para conocer la solubilidad del hidroxido a partir del producto de solubilidad.
¢) Razone como varia la solubilidad del hidréxido al aumentar el pH de la disolucion.

4.- Complete las siguientes reacciones e indique de qué tipo son:

a) CH3-CH=CH. + H20 (catalizado por H,SOs) ——>

b) CH3-CH>-CHjs + Cl2 (en presencia de luz ultravioleta) ——> + HCl
¢) CH3-CH=CH, + H; (catalizador) ——>

5.- 250 mL de una disolucién acuosa contiene 3 g de &cido acético (CH3COOH). Calcule:

a) La concentracion molar y el pH de la disolucién a 25°C.

b) El grado de disociacién del &cido acético y el pH si se diluye la disolucion anterior con agua hasta un volumen
de 1L.

Datos: K, =1,841 07° a25°C. Masas atémicas 0=16; C=12; H=1.

6.- Una muestra de 2,6 g de un mineral rico en Ag2S, se trata en exceso con una disolucion de HNO3 concentrado,
obteniéndose AgNQ3, NO, 0,27 g de azufre elemental (S) y H20, siendo el rendimiento de la reaccién del 97%.
a) Ajuste la reaccién por el método del ion-electrén.

b) Calcule la pureza del mineral en AgzS.

Datos: Masas atomicas S=32; Ag=108; N=14.
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Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION A
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Dihidruro de cobalto; b) Hipoyodito de mercurio(ll);
¢) Acido butanodioico; d) SrO.; e) H3AsOs; f) CH3CH2CH2NH..

2.- a) Justifique cual de las siguientes especies, Li* y He, tiene mayor radio.
b) Razone cual de los siguientes elementos, O y N, tiene mayor afinidad electronica.
c) Justifique cual de los siguientes elementos, Na y Cl, tiene mayor energia de ionizacion.

3.- Razone la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones:

a) Si a una disolucién saturada de una sal insoluble se le afiade uno de los iones que la forman, disminuye la
solubilidad.

b) Dos iones de cargas iguales y de signos opuestos forman un precipitado cuando el producto de sus
concentraciones es igual a su producto de solubilidad.

c) Para desplazar el equilibrio de solubilidad hacia la formacién de mas sélido insoluble, se extrae de la disolucion
parte del precipitado.

4.- Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas, formulando la reaccion a que hace referencia.
a) El triple enlace de un alquino puede adicionar hidrégeno y obtenerse un alcano.

b) La deshidratacion del etanol, por el acido sulfarico, produce etino.

¢) La nitracién del benceno (CsHs) produce un aminoderivado.

5.- El agua fuerte es una disolucion acuosa que contiene un 25% en masa de HCl y tiene una densidad de 1,09
g-mL~". Se diluyen 25 mL de agua fuerte afiadiendo agua hasta un volumen final de 250 mL.

a) Calcule el pH de la disolucién diluida.

b) ¢ Qué volumen de una disolucion que contiene 37 g-L~! de Ca(OH). seré necesario para neutralizar 20 mL de
la disolucion diluida de HCI?

Datos: Masas atdmicas Ca=40; CI=35,5; 0=16; H=1.

6.- El mondxido de nitrégeno (NO) se prepara segun la reaccién: Cu + HNO3 — Cu(NOs)2 + NO + H.0
a) Ajuste la reaccion molecular por el método del i6n-electrén.

b) Calcule la masa de Cu que se necesita para obtener 0,5 L de NO medidos a 750 mmHg y 25°C.
Datos: Masa atdmica Cu=63,5. R = 0,082 atm-L-mol™"-K™".



4 UNIVERSIDADES DE ANDALUCIA

PRUEBA DE ACCESO Y ADMISION A LA 3
UNIVERSIDAD QUIMICA
i, CURSO 2016-2017

Instrucciones: a) Duracion: 1 hora y 30 minutos.

b) Elija y desarrolle una opcion completa, sin mezclar cuestiones de ambas. Indique, claramente, la opcion
elegida.

c) No es necesario copiar la pregunta, basta con poner su nimero.
d) Se podra responder a las preguntas en el orden que desee.

e) Puntuacion: Cuestiones (n° 1, 2, 3 y 4) hasta 1,5 puntos cada una. Problemas (n° 5y 6) hasta 2 puntos cada
uno.

f) Exprese solo las ideas que se piden. Se valorara positivamente la concrecion en las respuestas y la capacidad
de sintesis.

g) Se permitira el uso de calculadoras que no sean programables, graficas ni con capacidad para almacenar o
transmitir datos.

OPCION B ,
1.- Formule o nombre los siguientes compuestos: a) Cloruro de amonio; b) Acido fosforico; ¢) But-2-ino;
d) CaOz; e) Cu(NOy)2; f) CHsCOOCHS;,

2.- Para un atomo en su estado fundamental, justifique si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) El nimero maximo de electrones con un nimero cuantico n=3 es 14.

b) Si en el subnivel 3p se situan 3 electrones habra un electrén desapareado.

¢) En el subnivel 4s puede haber dos electrones como maximo.

3.- En funcién del tipo de enlace conteste, razonando la respuesta:
a) ¢ Tiene el CH30H un punto de ebullicion mas alto que el CH4?
b) ¢ Tiene el KCI un punto de fusién mayor que el Cl,?

c) ¢ Cual de estas sustancias es soluble en agua: CCls 0 KCI?

4.- Lareaccion: A+2B +C — D + E tiene como ecuacion de velocidad v = k-[A]Z-[B]

a) ¢ Cuales son los ordenes parciales de la reaccién y el orden total?
b) Deduzca las unidades de la constante de velocidad.
c) Justifique cuél es el reactivo que se consume mas rapidamente.

5.- El cianuro de amonio se descompone segun el equilibrio: NHsCN (s) = NHs (g)+ HCN (g)

Cuando se introduce una cantidad de cianuro de amonio en un recipiente de 2 L en el que previamente se ha
hecho el vacio, se descompone en parte y cuando se alcanza el equilibrio a la temperatura de 11°C la presion es
de 0,3 atm. Calcule:

a) Los valores de Kc y Kp para dicho equilibrio.

b) La cantidad méaxima de NH4CN (en gramos) que puede descomponerse a 11°C en un recipiente de 2 L.
Datos: R =0,082 atm-L-mol~"-K™'. Masas atomicas H=1; C=12; N=14.

6.- Cuando se electroliza cloruro de litio fundido se obtiene Cl. gaseoso y Li solido. Si inicialmente se dispone de
15 g de LiCl:

a) ¢ Qué intensidad de corriente sera necesaria para descomponerlo totalmente en 2 horas?

b) ; Qué volumen de gas cloro, medido a 23°C y 755 mmHg, se obtendra en la primera media hora del proceso?
Datos: Masas atémicas Li=7; CI=35,5. R = 0,082 atm-L-mol~"-K™'. F= 96500 C/mol e".



