TEMA 1. LA TRANSFORMACION QUIMICA. LEYES PONDERALES.
TEORIA DE DALTON. LEY DE GAY-LUSSAC. HIPOTESISDE
AVOGADRO.

1.- CONCEPTOSELEMENTALES

Elemento quimico: Un elemento quimico es una sustancia que no puede
descomponerse en otras mas sencillas, utilizando los medios quimicos habituales. Se
representa mediante simbolos.

Compuesto quimico: Un compuesto quimico es una sustancia formada por dos o
mas elementos en proporciones invariables que pueden descomponerse en elos por
procedimientos quimicos. Sus propiedades son diferentes a las de los elementos que
lo congtituyen, llevando asociada a su formacion una absorcion o desprendimiento de
energia. Se representan mediante formulas.

Mezcla: Las mezclas se forman a partir de dos 0 mas compuestos en proporcion
variable, conservando éstos sus propiedades especificas y pudiéndose separar por
procedimientos fisicos. Pueden ser homogéneas o heterogéneas.

Mezcla heterogénea: Una mezcla es heterogénea cuando la distribucion de los
compuestos que la congtituyen no es uniforme, pudiéndose identificar sus
componentes. Quimicamente hablando, a cada uno de éstos se le denomina “fase”.
Un gemplo de mezcla heterogénea es e granito, en el que podemos identificar tres
componentes o fases desigualmente repartidos en laroca: cuarzo, feldespato y mica
Mezcla homogénea: Una mezcla es homogénea cuando los compuestos que la
forman se han mezclado uniformemente, teniendo la misma composicion en todos sus
puntos. Son mezclas homogéneas las disoluciones en las que el compuesto que esta
en mayor proporcion se denomina “disolvente” y el que estd en menor proporcion
“soluto”.

2.- LA TRANSFORMACION QUIMICA

Transformaciones quimicas Son procesos mediante los que desaparecen unas
sustancias o reactivos para aparecer otras nuevas o productos.
Ecuaciones quimicas: Una ecuacion quimica es la representacion escrita de las
reacciones o transformaciones quimicas. Una ecuacién quimica consta de 2
miembros: en € primero se encuentran los reactivos y en el segundo los productos,
entre ellos se colocael signo ®  paraindicar € sentido en €l que se produce la
reaccion
Algunos g emplos de reacciones quimicas son los siguientes:
H2+ 102 ® H20
Cl2+ H2 ® 2HC

HCI + NaOH ® NaCl + H20
L as reacciones quimicas se pueden clasificar de la siguiente manera:

Segqun  su  energia: Exotérmicas. Son las reacciones que se producen
espontaneamente con liberacién de energia en forma de calor.
Por gjemplo:




H2 + %502 ® H20 DH = -241'8 KJ
Endotérmicas: Una reaccion es endotérmica cuando es
necesario suministrar energia a los reactivos para obtener los
productos. Por gemplo:

N2 + 02 ® 2NO DH = 18058 KJ

Segun su equilibrio: Reversibles: O equilibrios quimicos. Son aguellas que a partir de
los productos se pueden obtener de nuevo los reactivos, por
lo que se dan en ambos sentidos:

NaCl + H2SO4 ¥ NaHSO4 + HCI
Irreversibles: Se producen en un solo sentido

H4Si04 ® 2H20 + Si02

Hay diversos tipos de reacciones quimicas, las més importantes son:

Sintesiss Es la combinacién de dos o mas sustancias para obtener un Unico
compuesto. Estas sustancias pueden ser dos elementos, un elemento y un
compuesto o dos compuestos:
C+02 ® CO2
SO2 + %02 ® SO3
HCI + NH3 ® NHA4CI
Descomposicién:  Es la formacion de dos o mas sustancias a partir de un solo
compuesto. Se pueden considerar opuestas a las anteriores. La descomposicion
puede lograrse mediante el aporte de algun tipo de energia, como la térmica, la
eléctrica...:
Ejemplos:
H2S ® S + H2
H20 ® H2 + %202
Desplazamiento o sugtitucion: Es lareaccién que se produce entre un compuesto y
un elemento, uniéndose éste a compuesto y liberdndose un elemento que formaba
parte de é, siendo, por tanto, desplazado:
HCl+K ® KCI+%H,

ZnS0O4 + Fe ® FeSO4 + Zn
Doble desplazamiento o metétesis:. Es la reaccion que se produce entre dos
compuestos con un doble intercambio o0 sugtitucion entre ambos: AgNO3 +
HClI ® HNO3 + AgCl
CaCl2 + 2NaHCO3 ® 2NaCl + Ca(HCO3)2

Reagrupamiento interno o cambio isomérico: Es la transformacion de un
compuesto en otro, manteniéndose la cantidad inicia de cada uno de los elementos.
(Ejemplo de las piezas del 1ego). Por gemplo:

CH3-CH2-CHO ® CH3-CO-CH3

(C3H60) (C3H6 0)

3.- LEYES PONDERALESDE LASREACCIONES QUIMICAS




3.1.- Ley deconservacion delamateriaoley de LAVOISIER

Lavoisier fue e primero en sistematizar e estudio de las reacciones quimicas y
enuncio en 1875 laley de conservacion de la materia:
“ En toda reaccion quimica la masa total de los reactivos esigual a la masa total
de los productos obtenidos’
Ega ley es cierta pero incompleta ya que materia y energia son conceptos
interrelacionados, y la materia puede transformarse en energia seguin la ecuacion de
Einstein:

E=mc?

Por tanto, la que se ha de consderar como cierta es la de Einstein:  “ En todo
sistema, la suma de materiay energia permanece congtante”.

3.2.- Ley delasproporciones definidas o ley de PROUST.

Proust enunci6 en 1801 laley que lleva su nombre:

“ Cada vez que dos elementos se unen para formar un compuesto determinado, o
hacen siempre en la misma proporcién de peso”

Por tanto, s ponemos dos cantidades no estequiométricas de elementos para que
reaccionen, uno de ellos reaccionara totalmente pero sobrara una cantidad del otro
elemento. A esa cantidad sobrante se le denomina exceso de reactivo.

Por gemplo: Supongamos que tenemos un compuesto AB y que para su
obtencién hemos necesitado a gramos de A y b gramos de B, siendo la relacion
entre sus masas a/b.

Si pusiéramos del elemento A, 2a gramos y del B, b gramos quedarian a gramos
del elemento A sin reaccionar y ese seria el exceso de reactivo.

3.3.- Ley delas proporciones multiples o ley de DALTON.

Dalton elaboré la primera teoria atémica y realizd numerosos trabgjos fruto de
los cuales es esta ley que formul6 en 1803:

“ S dos elementos quimicos se combinan para formar distintos compuestos y la
cantidad de uno de ellos permanece fija, |as cantidades del otro que se combinan con él
estén en una relacion numérica sencilla” :

Por glemplo: H2 + %202 ® H20
H2 + 02 ® H202

De la primerareaccion tenemos la relacion:

Masade O2 16 8

Masade H2 2 1



De la segunda reaccion tenemos la relacion:

Masade O2 32 16

Masade H2 2 1

Por lo tanto, la masa de O2 que se combina con una cantidad fijade H, para
formar agua 0 agua oxigenada esta en una relacion numérica sencilla de 16/8 o lo que es
lo mismo de 2/1.

3.4.- Ley delasproporcionesreciprocaso ley de RICHTER.

En 1792, antes de que Proust y Dalton enunciaran sus leyes, Richter enuncio esta
ley:

“ S pesos de distintos & ementos se combinan con un mismo peso de un elemento
determinado, cuando esos elementos se combinen entre si, sus pesos relativos seran
multiplos o submdltiplos de aquellos pesos’

Asi, por gjemplo, en € oxido de hierro (I1) (FeO) y en e mondxido de azufre
(SO), la cantidad de oxigeno que se combina con los otros elementos es la misma,
obteniéndose las siguientes relaciones:
Fe 56 S 32

O 16 O 16
Luego cuando el hierro y el azufre se combinen para formar sulfuro de hierro (I1)

(FeS) o sulfuro de hierro (111) (Fe2S3), sus pesos relativos serédn mltiplos de los de su
combinacion con € oxigeno, es decir:

FeS. Fe 56 Fe2S3: Fe 56. 2

4- LEY DE LOS VOLUMENES DE COMBINACION O LEY DE GAY-
LUSSAC.

En 1808 enunci6 esta ley que lleva su nombre:
“Cuando dos 0 mas sustancias gaseosas reaccionan entre si para dar otra

sustancia, gaseosa o0 no, los volimenes que ocupan estos gases, medidos en las mismas
condiciones, guardan una relacion sencilla de nimeros enteros’

5.- TEORIA ATOMICA DE DALTON




Dalton formul6 la primera teoria atdmica en 1803 y se puede resumir en los
siguientes puntos:

- Los eementos estan formados por particulas independientes e indestructibles:

atomos

Todos los d&omos de un eemento determinado son iguales en masa y
propiedades, y diferentes alos de cuaquier otro elemento.

Los compuestos estadn formados a partir de d&omos de distintos elementos,
entre los que se establece una relacién numérica sencilla

La relacion que se establece entre los &omos que forman un compuesto,
hacen que éste presente unas propiedades caracteristicas y que su masa sea
siempre la misma.

Basandonos en esta teoria podemos explicar las leyes ponderales, ya que el peso
de un &omo de un compuesto estari determinado por el n° y peso de los &omos
elementales que lo forman.

6.- HIPOTESIS DE AVOGADRO

Se puede resumir del siguiente modo:

“ En las mismas condiciones de presion y temperatura, volUmenes iguales de
gasestienen igual n° de moléculas’ .

Las moléculas son, pues, las particulas mas pequefies e independientes que
pueden existir en estado libre de los gases. Cuando éstos reaccionan, se rompen las
moléculas en sus &omos combindndose con los de otro elemento. Esto permite explicar
gue se obtengan volumenes digtintos de los que entraban en reaccion.

7.- CONCEPTOSELEMENTALES (1)

Masa atébmica: La masa atbmica de un elemento es un nimero que indica como se
relaciona la masa de un &omo de ese elemento con la masa patron de un &omo de
referencia. La unidad de masa atdmica (u.m.a.) se define exactamente como la
doceava parte de la masa del &omo carbono doce (12C). Su tamafio,
extremadamente pequefio, es comodo parala descripcion del peso de los &omos.
Masa molecular: Es la masa de una molécula. Se calcula sumando las masas de los
&omos que componen la molécula.
Atomo-gramo: Hoy llamado mol de d&omos de un elemento es la cantidad de
gramos de ese elemento, numéricamente igual a su masa atémico.
M olécula-gramo: Hoy llamado mol de moléculas de un compuesto es la cantidad de
gramos de ese compuesto, numéricamente igual a su masa molecular
Numero de Avogadro: Representa la cantidad de unidades que hay en un mol de
sustancia, es decir:

1 mol de dtomos son 6°023 10”°  &tomos

1 mol de moléculas son 6023 10° moléculas
Mol:  Un mol son 6023 10* unidades quimicas fundamentales. En cualquier

situacion, el mol representa siempre este e fijo, al igua que una docena sempre es
doce.



8.- FORMULASEMPIRICASY FORMULAS MOLECULARES

Al igual que los elementos se representan por simbolos, las moléculas de los
compuestos se representan por formulas quimicas.

La formula quimica consiste en escribir los simbolos de los eementos que
constituyen un compuesto, poniendo a cada uno un subindice que indica € nimero de
atomos de ese demento que forman parte de una molécula de dicho compuesto.

Hay tres tipos de férmulas quimicas:

Formula empirica: Eslarepresentacion més sencilla de un compuesto cuya formula
verdadera o molecular es multiplo de ella

Formula empirica del benceno: CH

Formula molecular: Expresa € n° real de cada elemento en la molécula y
correponde ala representacion de la masa molecular

Formula molecular del benceno: C6 H6

Formula estructural o desarrollada: En ella se muestra la disposicion espacid de
los &omos en la molécula

CH
Formula estructural del benceno: HC

HC
CH

9.- DISOLUCIONES

9.1.- Concepto dedisolucién

Una disolucion es una mezcla homogénea de composicion varigble. Toda
disolucion consta de 2 componentes: soluto y disolvente.

9.2.- Clasificacion de las disoluciones segiin su concentracion

Llamamos concentracion de una disolucion a la cantidad de soluto que hay en
una cantidad dada de disolvente.

Segun la concentracion, las disoluciones pueden ser:
Diluidas: Cuando la cantidad de soluto es pequefia.
Concentradas: Cuando la cantidad de soluto es grande.
Estas expresiones son imprecisas ya que no nos informan de la cantidad exacta de
soluto.

L as concentraciones relativas de las disoluciones se expresan frecuentemente con

los términos de:
Saturada: Cuando la disolucion alcanza un punto en el que ya no es posible disolver
més soluto.



No saturada o insaturada: Cuando contiene menos concentracion de soluto que la
disolucion saturada.
Sobresaturada: Cuando la cantidad de soluto es superior a la que corresponde a la
concentracion de saturacion.

La imprecison de estos términos queda resuelta expresando la concentracion de
la disolucién de las siguientes formas:

9.3.- Formas de expresar las concentraciones de las disoluciones

Tanto por ciento: Nos indica la cantidad de gramos de cada componente que hay
en 100 gramos de disolucién. No tiene unidades, sale como resultado un nimero.
M asa de soluto
% = x 100
Masa de disolucion.

Densdad: Es € cociente entre la masa de la disolucion (medidaen g o kg.) y €
volumen de esta ( medido en m?, | o cn?® ) . Se puede medir, pues, en Kg/ms, g/l
g/lcm® o en Kgl/l.

Masa de disolucion.

V olumen de disolucion.

Molaridad: Es € cociente entre los moles de soluto y € volumen de disolucion
medido en litros. Se mideen moles/1 6 M (molar)

Moles soluto g. de soluto
M = — |n"°molesS= ————

- MM

V olumen disolucion.

Normalidad: Es el cociente entre el n° de equivalentes y el volumen de disolucién
medido en litros. Semideeneg-gr /1 ¢ N (normal)

n° Eq-gr de soluto g. de soluto
N = —> |n° Eqg-gr = >
V olumen de disolucion. PE
MM _
PE - = Valencia

Valencia compuesto




De un &cido: corresponde con el n° de hidrégenos que tiene
(H).

- Deuna base: corresponde con el n° de grupos hidréxido que
—> ! tiene la base (OH).

- De una sal: es e producto de la valencia del metal por el
subindice del metal

\
Existe una formula que nos relaciona la Molaridad con la Normalidad, y que es

de gran utilidad en la resolucion de diversos problemas de disoluciones:

N=M Vaencia

Molalidad: Es € cociente entre el n° de moles de soluto y la masa de disolvente
medidaen Kg. Se mide en moles/ Kg 6 m (mold).

n° moles de soluto

Kg de disolvente.

Fraccién molar: Puede ser del soluto o del disolvente. La fraccion molar del soluto
es el cociente entre el n° de moles de soluto y el n° tota de molesy la fraccién molar
del disolvente seria el cociente entre el n° de moles de disolvente y el n° total de
moles (moles de soluto + moles de disolvente. No tiene unidades.

n° de moles (de soluto o dte.)
X =

n° total de moles (soluto + dte.)

10.- LEYESQUE RIGEN EL COMPORTAMIENTO DE LOS GASES

Un gas se encuentra en condiciones normales (c.n.) S se encuentra a una
temperaturade 0° C = 273 K y auna presion de 760 mmHg. = 1 atm.
Latemperatura se suele expresar en K y la presion en atmésferas

K=°C+273

El volumen de un gas corncide con & volumen del recipiente que lo contiene, ya
que lo llena completamente.
Las leyes mas relevantes que rigen e comportamiento de los gases son las

siguientes:




10.1.- Ley de Boyle

“ El volumen que ocupa un gas ideal cuando la T2y & n° de moles se mantienen
constantes, es inversamente proporcional ala presion que se gjerce sobre ese gas’

P Vi=P V¢

Donde Vi y Pi son las condicionesinicialesy Pf y VT |as condiciones finales.

10.2.- Ley de Charles

“ A presion cte., el volumen de una cantidad determinada de gas es directamente
proporcional ala T?absoluta” .

v Vi Vf
—— = cte — -
10.3-Ld T C Ti Tf

“ A volumen cte,, la presién de un gas es directamente proporcional a la T2
absoluta”

P — Pi Pf

—— = cte =
T Ti Tf

10.4.- Ecuacion de estado de los gasesideales

Se obtiene a partir de la combinacion de las de Charlesy Boyle:

Pi Vi Pf Vf PV
= = = cte.

Ti Tf T

Encn (P=1am. T=273K) vyparal mol degas, lacte. vae 0,082 atm.| /
K.mol y se representa por R.

P.V latm 22°4litros
R= = = 0082 | atm/ mol K
N.T I1mol 273K

Para n moles de gas tendremos:
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Donde: P =presién (medidaen atm)
V = volumen (medido en litros)
n = n° de moles
T =temperatura (medida en K)

10.5.- M ezcla de gases. Presiones parciales: Ley de Dalton

“La presion total de la mezcla es la suma de las presiones parciales que cada
uno delos gases gerceria s los otros no estuvieran presentes’

_ Pr=Pa+Pg +Pc o
La presion g ente en una mezcla se halla multiplicando

lapresion totd por la fraccion molar de ese componente:

Pa=Xa . Ptoa

Donde XA es lafraccion molar del componente A, y que, como ya hemos visto,
se calcularia dividiendo € n° de moles del componente A entre el n° tota de moles.

10.6.- Volumen molar

En condiciones normales (273 K y 1 atm de presion), 1 mol de cualquier gas
ocupa aproximadamente 22°4 litros.
Este valor, 22°4 litros por mol, se denomina volumen molar de un gas idea en
c.n.
1mol de02=32gde02 = 2241 de 02 = 6023 10 moléculas de O2

11.- CALCULOSESTEQUIOMETRICOS

La estequiometria es la parte de la quimica que se ocupa de las relaciones
cuantitativas entre las sustancias que intervienen en las reacciones quimicas.

Una vez egtablecida la ecuacién quimica de un proceso, se puede seguir un
modelo simple para la solucion de todos los problemas estequiométricos, que consisten
en 3 pasos.

1. Convertir la cantidad de sustancias dadas a moles
2. Convertir los moles de las sustancias dadas a moles de las sustancias que se

desean.
3. Convertir los moles de las sustancias deseadas a las unidades de cantidad
requeridas.
Por glemplo:
En la reaccion: N2 + 3H2 —2MH3

1 mol 3 moles 2 moles



289
1 litro

69
3litros

EJERCICIOS DE FORMULACION

Formula:

Oxido ferroso
Pentadxido de divanadio
Oxido de dipotasio
Oxido de estafio (I1)
Monoxido de manganeso
Didxido de cloro
Anhidrido perclérico
Perdxido de magnesio
Oxido de azufre (V1)
Hidruro de cesio
Hidruro de magnesio
Hidruro de cobalto (11)
Acido fluorhidrico

Agua

Borano

Amoniaco

Trihidruro de fésforo
lon cloruro

lon sulfuro

lon yoduro

lon seleniuro

Fosfuro de cinc
Arseniuro de cobre (I1)
Seleniuro de bario
Sulfuro de niquel (I1)
Fosfuro de aluminio
Arseniuro de manganeso (I1)
Y oduro de bario

Cloruro de cobalto (I11)
Y oduro férrico

Cloruro sadico

Sulfuro de nitrégeno (111)
Fosfuro de boro
Hidréxido de estroncio
Hidroxido de niquel (11)
Hidréxido de aluminio
Hidréxido estannoso
Hidroxido de platino (1V)
Acido hipocloroso
Oxoclorato (I) de hidrogeno
Acido brémico

Acido peryédico

349
2 litros

Didxido de manganeso
Oxido de plomo (V)
Oxido de calcio

Oxido de cadmio
Anhidrido crémico
Oxido de bismuto (V)
Triéxido de dicromo
Peréxido de mercurio (11)
Anhidrido perclorico
Hidruro de cinc
Hidruro detitanio (1V)
Hidruro de cromo (I11)
Acido yodhidrico
Acido sulfhidrico
Fosfina

Estibina

Trihidruro de arsénico
lon niquel (111)

lon amonio

lon cadmio

lon auminio

Carburo férrico

Nitruro de cinc
Telururo de cadmio
Sulfuro de sodio
Nitruro de plata
Cloruro de cobre (1)
Fluoruro de plata
Bromuro de platino (1V)
Bromuro de berilio
Fluoruro cdcico
Nitruro de fésforo (111)
Seleniuro de arsénico (l11)
Hidréxido de cesio
Hidréxido cobdltico
Hidréxido ferroso
Hidréxido de bario
Dihidréxido de vanadio
Acido cloroso

Acido ortofosforoso
Acido trioxosulfurico (1V)
Acido sulfuroso
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Acido tiosulfurico
Acido nitrico

Acido metafosforoso
Acido carbénico
Acido permanganico
Acido crémico

lon hipoclorito

lon bromato

lon sulfito

lon nitrito

lon manganato

lon cromato

lon fosfato

lon bisulfuro

lon sulfato

Hipoclorito de potasio
Nitrato crémico
Fosfato niqueloso
Cromato béarico
Permanganato potasico
Bromato aurico
Sulfato férico
Metaarseniato mercurioso
Carbonato de cesio
Nitrato de plata
Bromito de magnesio
Bisulfato plumboso
Dihidrégenofosfato de calcio
Dicromato sodico
Oxido ferroso férrico

Nombra:

H gZO
MgO
Cr203
Ni,Os
K->0,
Cl,05
N.O
1,05
CI’03
BZOS
SO,
CaH;
CuH 2
HF
HCl
HBr

Acido sulfurico
Acido hipofosforoso
Acido ortoarsénico
Acido nitroso
Acido mangéanico
Acido dicromico

lon yodito

lon carbonato

lon sulfato

lon nitrato

lon permanganato

lon dicromato

lon perclorato

lon bisulfito

lon metafosfato

Nitrato de cobalto (11)

Nitrito de plomo (1V)

Carbonato de platino (1V)

Dicromato potésico

Clorito de plata

Peryodato de aluminio

Pirofosfato ciprico

Sulfito de cinc

Tiosulfato de berilio

Pirofosfito de litio

Manganato de rubidio

Bicarbonato de sodio

Hidrégenofosfato de aluminio

Bisulfuro célcico.

Sulfato aluminico potasico

ngo
M nOZ
Ca0,
CO,
N>Os
BI’ZO
M n207
S0,05
SO,
SnH,
AlH;
BH;
CH,4
SiH,4
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HI

H,O
H,S
H.Se
H,Te
Ccr

Br

Sz_

Te”
As”

B*

Col 3
CuBr
Al>Se;
MnS
PbSe
AIN
CaAs
BrCl
IBrs
NCl;
SigN4
AUzsg
NaOH
Cr(OH)3
LiOH
HgOH
Pt(OH),
HCIO
HIO;
H>SO;
COs”
SO5*
NO,

M nO4-
CrOs”
OH’
A&054 i
H+

Cu’

NH,"
KCIO
CI’(N03)3
Nis(PO,),
CaCOs
chr207
AgCIO
Al (Br03)3
Fex(S04)3
CUP03
K203

13

NHz
PH,

AsH;
SbH,
BiHs

$2_
N*
F)a_
C4_
PbB Iy
Adl
NiS
MnS;
Cu,Te
MgsP,
Na,S

ICl
PCls
PBr;
SiC
BP
Pb(OH),
M n(O H )2
Sn(OH);
Cd(OH),
HB I’Oz
HCIO,
H.S,05
PO,*
SO
NO;s
M nO42_
Cr2072'
POs
H-
Ag"
Cu2+
HsO"
CO( N 03) 2
PH(NO»),
P{(COy)»
BaCrO,
KM nO4
A U( | 03) 3
Sn( M nO4) 4
CUZ P207
Z nSOQ,
Pb3(ASO4)4



NaHCO;
KH,PO,
Fe(HSO;);

Formula:

2,2-dimetilhexano
2,2,3,3-tetrametilpentano
4-¢til-3,3-dimetildecano
6-metil-3-propil-1,3,5-heptatrieno
2,3-dimetil-1,3-butadieno
2-hexeno
4-¢til-6-metil-2-hepteno
1,3,5-hexatriino
3-hepten-1,6-diino

propino

3-penten-1-ino
3-metil-4-propil-1,5-heptadieno
1-metil-ciclobuteno
ciclohexeno
2-metil-1,3-ciclopentadieno
propano

ciclohexano
1,3,5-ciclooctatrieno
1-etil-2-metilbenceno
p-dipropilbenceno
metilbenceno(tolueno)
m-dietilbenceno
o-dimetilbenceno
cloroetano
2,3-dibromobutano
2-cloropropano

etano

4-yodo-1-penteno
triclorometano(cloroformo)
m-diclorobenceno
1,2,4-triclorobenceno

&cido 2-hidroxi-propanoico
1,2-butanodiol

3-buten-1-ol
propanotriol(glicerina)
4-hexen-1-in-3-ol

p-difenol

etanol

metoxietano

etilpropileter

Ca(HSO,).
Ca(H9),

dietilcetona
1,4-heptadien-3-ona
3,5-dihidroxi-2-pentanona
&cido metandico(formico)
acido etanoico(acético)
&cido 2-butenoico
&cido etanodioico
&cido2-metil-3-pentenoico
acetato de sodio
metanoato de plata
etanoato de etilo
propanoato de metilo
3-butenoato de etilo
&cido 2-hidroxipropanoico
metilamina

trimetilamina
etilpropilamina
2-amino-3-metil-pentano
2-aminoetanol
acetamida
propanamida
etanodiamida
3-pentenamida

&cido cianhidrico
etanonitrilo
cianuro de butilo
3-pentennitrilo
2-metilpropanonitrilo
metanonitrilo
propanonitrilo
cianuro de €tilo
3-€til-1,2-bencenodiol

&cido3-metil-2-propil-4-hidroxibutanoico

3,5-hexadien-1-ol
2-metil-2,3-hexanodiol
fenol

metanol

dimetileter
etoxipropano

etanal
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propanal
2-pentanona
metilpropilcetona

Nombra:

CH;-CH,-CH,-CH,Cl

CHs CHs CHs
¢ ¢ ¢
CHg-C-CH,-CH,-CH-CH- C-CHs
¢ ¢ ¢

CH,-CH;  CHs CHs

CHZZCH-CHz-CHg

CHs-CH=C=CH -CH
CH,
CH3—IC—CH2—CH3
cHy

CHs-CH.Cl

CH5-CHOH-CHOH-CH;
CHs5-O-CH,-CH;

HCHO

CHO-CH,-CHO
CH3-CO-CH,-CHs

CH3-CH»-COOH

2,3-dihidroxipropanal
4-penten-2-ona

CHzBr-CHzBr

CHZZCH-CHz-CHz-CH-CHg

CH;
CH; CH;
| |
C=C=C=C=C
i i
CH; CHs

CHs-C° C-CH,-CH,

CHs;-CH»-CH,-CH=CH-CH;
CH;
CH5-CH-CH,-C [CHZ—CHg
CHy O

CH3-CHBr-CHBr-CHs

CHs;-CH,OH
CeHs-O-CHs
CH5-CH,-CHO
CH,-CO-CH,-CH3
CHs;-CH»-CO-CO-CH3

HCOOH
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HOOC-COOH
HCOOCH;
CHs5-CH2-NH,

CHs;. NH- CH»-CHs

CH,OH-CHOH-CH,0OH
CeHs-NH;

HCN
CH3;-CONH,

CH;-CH-COOH
,
CHs

CHs-CH :C-CHz-CHs
i
CHs

o

A\
)
N\

CH3-COOCH,-CH3
CesHsCOOCH;
NH,-CH2-NH,
CHs;- N-CH,-CHjs
i

CH,-CH,-CHs
CeHs-NH-CeHs

CHs-CH,-CN
H,NOC-CONH,
CHs-CH,-CH-CHO

|
CH;

CH° C-CH=CH-CH-CH3
,
CHs;

CH3-CO-CH,-CO-CH;
COOH ‘\
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PROBLEMAS TEMA 1

1.- Se hacen reaccionar 8 gr de carbono y 10 gr de oxigeno para formar dioxido de
carbono. ¢Qué cantidad de diéxido de carbono se obtendra? ¢Habra exceso de algun
reactivo? Si es asi decir cual y en qué cantidad.

2.-¢Cuéntos gramos de cada uno de los elementos constitutivos se contienen en 1 mol
de los siguientes compuestos? ¢Cuéntos atomos de cada elemento hay en la misma
cantidad de compuesto?
a) CH,; b) Fe;0s ; ¢) CagP,
Masas atbmicas; C=12 ; Fe=558;Ca=40;P=309;0=16

3.-¢Cuéntos moles de &omos de oxigeno hay en cada una de las siguientes sustancias?
a) 11'5¢gr de O,
b) 462 10* &omos de O,

0) 92 10** moléculas de SO,
d) 42 10 moles de peso molecular de Na,O
e 393 10 moles de moléculas de P01

4.- ;Cuénto pesa 1 &omo de hidrégeno? ¢Y 1 @&omo de Osmio? ¢Y 1 aomo de plomo?
Pesos atébmicos H =1; Os=1902; Pb=207"2

5.- ¢Cuéntos atomo-gramo o moles de &omos de elemento contienen...?
a) 327 grdezn
b) 709 grdeCl
C) 95’4 gr de Cu
d) 431 grdeFe
) 0'378¢grdeS
Masas atdbmicas, Zn=65"3 ; CI=35'4 ; Cu=63'5 ; Fe=55'8 ; S=32

6.- Suponga que 0"26 moles de &omos de hierro reaccionan con 0"40 moles de a&omos
de oxigeno para formar el producto Fe,Os. ¢Qué elemento queda en exceso y en qué
cantidad?

7.- ¢Cuantos moles estén contenidos en 31°43 gr de Al,O3?
¢Cuéntos &omo-gramo o moles de &omo estén contenidos en 1525 gr de Fe?
¢Cuantas moléculas estan contenidas en 31°43 gr de Al,O3?
Pesos atébmicos Al=27 ; O=16 ; Fe=558

8.- La progesterona es un componente comdn de la pildora anticonceptiva. Si su
formula es CxH300; , ¢cudl es su composicion porcentual?

9.- Halle laférmula de un compuesto cuya composicion centesimal es:
N 107% ; O 36'8% y Ba 52'5%.



Pesos atébmicoss N=140 ; O=16 ; Ba=137

10.- Un compuesto contiene 74°87% de carbono y 25'13% de hidrogeno. La sustanciaes
un compuesto gaseoso cuyo peso molecular es aproximadamente 16. Halle la
formula del compuesto.

11.- 1’5 gr de una muestra de un compuesto que contiene solo C, H y O se quemd
completamente. Los Unicos productos de la combustion fueron 1738 gr de CO, y
0711 gr de H,0. ¢Cud eslaformula empirica del compuesto?

12.- El andlisis elementa del &cido acetilsalicilico, aspiring, es 60% de C, 448% deH 'y
35'5% de O. Si su peso molecular es 1802, ¢cudl es su férmula molecular?

13.- Calcule lamolaridad de una disolucion que contenga:

a) 0°65 moles de glucosa ( CeH1,03 ) en 250 gr de agua
b) 45 gr de glucosa en 1000 gr de agua
C) 18 gr de glucosa en 200 gr de agua

14.- Unasolucion 6N de HzPO,, ¢qué molaridad tendra?

15.- Una disoluciéon acuosa marcada con € 35% de HCIO, tiene una densidad de 1'251
gr/cm®. ¢Cudles son lamolaridad y lamolalidad de dicha disolucion?Pesos
atbmicos; H=1; Cl=354; O=16

16.- ¢Cud serd la normalidad de una disolucion de &cido clorhidrico al 37°23% cuya
densidad es 1°19 gr/cm®

17.- Calcule e volumen aproximado de agua que debe afladirse a 250 ml de una
disolucion 1"25N para hacerla 0'5N. (Despréciense los cambios de volumen)

18.- Calcule &l peso molecular del éxido de nitrogeno (1) sabiendo que a 80°C y una
presion de 1000 mmHg la densidad es 2 gr/l.
Pesos atobmicos: N =14

19.- Una masa de gas a 50°C y 785 mmHg de presion ocupa 350 ml. ¢Qué volumen
ocupara el gas en condiciones normales?

20.- A Tacte, 640 gr de SO, ocupan un volumen de 90 litros, bajo una presién de 3 atm.
¢Cuanto valelaT#? Pesos atomicos. S =32

21.- Se recogen sobre agua exactamente 500 ml de nitrégeno a 25°C y 755 mmHg de
presion. El gas esta saturado con vapor de agua. Calcule el volumen de N, seco en
condiciones normales.
Presion de vapor del agua a 25°C = 23’8 mmHg

22.- ¢Cud es el volumen molar del N, (gas) a255°Cy 1 atm de presion?

23.- ¢Cuantos gramos de Zn se necesitaran disolver en &cido sulfurico para obtener 2
litros de hidrégeno medidos a 700 mmHg y 27°C? Zn = 65'3

24.- Cdlcule la cantidad necesaria de agua para obtener por electrdlisis 10 litros de
oxigeno y 20 litros de hidrégeno.
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25.-

26.-

27.-

28.-

29.-

30.-

31.-

32.-
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Masas atbmicas. H=1;0= 16

Se tiene un volumen de hidrégeno de 50 litros medidos a 27°C y 700 mmHg.
Encuentre el n° de moléculas presentes en dicho volumen.

El vapor de agua oxida €l hierro formando Fe;O, e hidrégeno. Calcule la cantidad
necesaria de hierro para obtener 100 litros de hidrogeno medidos enc.n. Masas
atdmicas. Fe=55'8

La accién del &cido sulfurico sobre el perdxido de bario, produce perdxido de
hidrogeno. Calcule la cantidad de este producto que se obtendré a partir de 250 gr
de peroxido de bario y de écido en exceso.
Masas atébmicas. Ba= 137’3 ; O=16

Calcule la cantidad de hidrogeno que precisard para obtener 2000 litros de
amoniaco medidos a 750 mmHg y 25°C.

El amoniaco puede reaccionar con el oxigeno para dar nitrégeno y agua (ambos en
estado gaseoso). Se tiene inicialmente una mezcla gaseosa compuesta por 2 litros
de amoniaco y 5 litros de oxigeno.

a) Escribay gjuste lareaccion

b) Calcule la composicion del gas después de la reaccion.

¢Qué volumen de oxigeno, en c.n., se necesita para quemar completamente 400 gr
de azufre? Masasatomicas. S=32 ; O=16

Calcule la cantidad de caliza del 87% de pureza en carbonato cécico para que a
calentarla produzca 2m® de diéxido de carbono.
Masasatémicas. Ca=40 ; C=12 ; O=16

¢Qué volumen de oxigeno medido en c.n. podra obtenerse calentando 100 gr
de clorato de potasio del 70% de pureza?
Masasatémicas: K=391 ; Cl=354; O=16

AUTOEVALUACION TEMA 1

1-

Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Hipoclorito de sodio,

b) Hidréxido de bario

C) Metanoato de etilo

d) H,S

E) Cl 205

f) (CH3-CHy)s N

En 200 gr de dicromato potésico...

a) ¢Cuantos moles de dicromato de potasio hay?
b) ¢Cuantos moles de atomos hay de cada elemento?
C) ¢Cuantos &omos de oxigeno hay?

Masas atbmicass K=391 ; Cr=519 ; O=16



3.- Setienen 3 recipientes que contienen 301 10% moléculas de C4H;, € primero, 6°02
10”® moléculas de CO el segundo y 1 mol de N, e tercero. Ordénelos en orden
creciente de su masa
Masasatomicas; H=1; C=12; N=14 ; O=16

4.- Se dispone de una disoluciéon acuosa de H,SO, del 98% de riqueza en peso y
densidad 1'84 gr/ml.

a) ¢Qué volumen de esta disolucidn se necesita para preparar 0°5 litros de otra
disolucién de H,SO, 0’3 M?
b) Describa el procedimiento a seguir y el material de laboratorio a utilizar para

preparar la disolucion.
Masasatémicass H=1; S=32; O=16

5.- Cuando 10 gr de un CaCOs impuro se calienta a 900°C se descompone en dioxido de
carbono gaseoso y 6xido de cdcio solido. El CO, desprendido ocupa ala T2de 27°C
y a la presion de 740 mmHg un volumen de 2°02 litros. Calcule la pureza del
carbonato cécico.
Masasatomicas; C=12 ; O=16 ; Ca=40

6.- Un compuesto estd formado por carbono, hidrégeno y oxigeno. Por combustion
completa de 3900 gr del mismo se produce 3798 litros de CO, medidos en c.n. y
4’578 gr de agua. 3 litros de gas del compuesto en c.n. pesan 6161 gr.

a) Establezca la formula molecular del compuesto
b) Escriba todas las formulas estructurales correspondientes a la formula
anterior.

Masasatomicas; C=12 ; O=16; H=1

TEMA 2: ESTRUCTURA EXTRANUCLEAR DEL ATOMO. EVOLUCION
HISTORICA

1.- PARTICULAS FUNDAMENTALES

ELECTRON: Esla 12 particula que se descubrié. Fue descubierto
por Thompson. Se representa mediante el simbolo € . Tiene carga
negativa, cuyo valor numeérico es de 1'602.10"°  Culombios. Su
masa es de 0'00055 u.m.a o de 9°1090.10% g. siendo ésta en
reposo.

PROTON: Es una particula constitutiva del niicleo atémico, cuya
carga es igual a la del electron pero de signo postivo. Su masa es
bastante superior, cercana a la uma (100728 um.a) o
1,6724.10* g. Se representa mediante el simbolo p 6 H*. El n°
total de protones que hay en el nlcleo se llama n° atomico, y se
representa por letra Z. En el &omo eléctricamente neutro, € n° de
protones del nlcleo esigual a n° de electrones de la corteza.
NEUTRON: Fue descubierto en 1932 por Chadwick. Fue dificil
encontrarlo ya que no tiene carga eléctrica. Se representa con el
simbolo n. Su masa es ligeramente superior a la del protén:
1°00866 u.m.a. 0 1,675.10*g.



2.- MODELOSATOMICOS

2.1.- Modelo atémico de THOM PSON

J.J. Thompson descubri6 el electron. Llegd a esta conclusion utilizando un tubo
de rayos catddicos y aplicando una diferencia de potencial a los eectrodos de éste. Si el
tubo tenia una presion baja se producian una serie de descargas de distintas coloraciones,
segun fuera @ gas que habia en su interior. Al ir disminuyendo la preson del gas se
producia una fluorescencia en la parte opuesta a catodo. Si ademés se colocaba un
obstéculo, se originaba una sombra dentro de la fluorescencia, que indicaba la presencia
de unos rayos (rayos catddicos) que partian del catodo hacia e &nodo. Estos rayos
estaban cargados negativamente.

Con estos datos, Thompson llegé a la conclusion de que esos rayos debian estar
constituidos por algo universal: el electron, y eabor6é un nuevo modelo atémico, € cual
decia que era una esfera maciza, positivay con electrones en su interior, lo que hacia que
el conjunto tuviera carga neutra.

2.2.- Modelo atémico de RUTHERFORD

Rutherford hizo un experimento que consistié en bombardear con particulas a
una lamina metalica muy delgada.

Dispuso una pantala fluorescente para poder observar los impactos de las
particulas cuando salian de la l&mina metélica. El resultado fue que una gran parte de las

particulas a atravesaban la ldmina sin précticamente ninguna desviacion, otras se
desviaban éngulos no demasiado grandes, mientras que habia agunas que rebotaban
hacia atrés.

Estos resultados eran inexplicables segin el modelo de Thompson, porque s €

domo era macizo, cuando una particula & con una masa y velocidad importantes
chocara con é, se desplazaria y saldria desviada. Pero, ¢como se podria explicar que la
mayoria pasara sin ninguna desviacion y algunas rebotaran hacia atrés?

Larespuesta a dicha pregunta hizo que Rutherford elaborase un nuevo modelo,
en e gue précticamente toda la masa estaba concentrada en un nucleo y los electrones
giraban a su alrededor como en un sistema planetario (por tanto con grandes espacios

vacios). Esto permitia explicar el comportamiento de las particulas a, ya que las que no
se desvidban era porque pasaban alejadas del niicleo através de los espacios vacios, las
que sufrian una pequefia desviacion era porque pasaban cerca de algiin nlcleo y, d estar
cargados ambos positivamente, se repdian, mientras que las que rebotaban era debido a
que chocaban con nicleos.

En este modelo atémico planetario la fuerza de atraccion entre el nlcleo y los
electrones debia seguir laley de Coulomb

L os electrones se encuentran girando en Orbitas concéntricas y fijasy para que no
caigan sobre € nlcleo como resultado de la atraccion electrostética, se supuso que
debian girar con un movimiento rapido.
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2.3.- Conceptos eementales

Numero atomico: Es el n° de protones que hay en un &omo. Se representa con la

letra“Z”.
NUmero mésico: Es la suma de

n° de protones y neutrones (nucleones) de un

&omo. Serepresenta con laletra“A”.

IsGtopos.  § A=72Z+N

no elemento que tienen igual n° atdbmico pero

diferente n° masico, es decr, 10S
neutrones. Asi, por ejemplo:

10

| s6topos del Boro: 5B

3,. ESPECTROSATOMICOS

isotopos se diferencian entre s en € n° de

11

Un espectro atdmico es el conjunto de radiaciones que emiten los cuerpos.

Pueden ser:

De emision: Se obtienen a pasar la luz de cualquier cuerpo solido
incandescente a través de un prisma 6ptico.

De absorcion: Se forman cuando una radiacion luminosa compuesta pasa a
través de una sustancia y ésta lo absorbe tota o parcidmente. Pueden ser

continuos o discontinuos.

3.1.- Teoria delos cuantos de Planck

“ La energia emitida en forma de radiacion electromagnética, se hace en forma
de cuantos de energia, los cuales no pueden tomar todos los valores imaginarios, sino
gue es siempre multiplo entero del producto de una congtante por la frecuencia de la

radiacion”

c h

— |E=—

Donde: E = energia

h=cte dePlanck = 662-10* J-s

f = frecuencia de la radiacion
| = longitud de onda

c = veocidad delaluz=3- 10 m/s

4.- MODELO ATOMICO DE BOHR
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A pesar de que el modelo atémico de Rutherford habia supuesto un gran avance
en e estudio del atomo, éste modelo teniaimportantes fallos.

Uno de ellos es que seguin las leyes electromagnéticas clasicas, € electron al girar
alrededor del nucleo debia emitir energia, con lo cual, a ir perdiendo energia, a final
caeria sobre € nicleo. Ademés, este modelo no explicaba los espectros de los &omos
que son discontinuos.

Bohr era discipulo de Rutherford y propone un modelo atémico que soluciona los
fallos de la teoria de su maestro.

El modelo atdmico de Bohr se basa en el conocimiento de los espectros atdmicos
y en lateoria de los cuantos de Planck. Este modelo propone unos postulados que no se
pueden demostrar pero que cumplen las condiciones impuestas:

1° POSTULADO: Dentro del &omo se puede admitir que un
electron gira arededor del nlcleo en una érbita circular sin
emitir energia, por tanto tiene que cumplirse que la fuerza
atractiva electron-nlcleo sea compensada con otra fuerza. Esa
otra fuerza es la fuerza centrifuga del electron. La notacién
matemética de este 1° postulado seria la siguiente:

Fa = Fc
Koo eZe Ze
Fa= = =
d2 r2 r2
m V2
Fc=
r
Z e m V2
r2 r

2° POSTULADO: El 2° postulado limita €l n° de 6rbitas. Solo
son posibles para € electrén aquellas oOrbitas en las cuales se
cumpla que e producto de la cantidad de movimiento del
electron por la longitud de la Orbita seaigua aun n° entero de
veces la cte. de Planck:

Mv .2Pr = n h

3* POSTULADO: Como solo son posibles un n°
determinado de 6rbitas, cuando un electron salta desde una
Orbita mas externa de mayor energia a otra 6rbita mas interna
de menor energia emite la diferencia de energia en forma de
radiacion electromagnética constituyendo una raya del espectro.
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C
Eo-BEi1= hf = h —
I

Segin Bohr los espectros son radiaciones de energia
electromagnética correspondientes a los sdtos de
electrones desde las Orbitas més externas de mayor energia
a Orbitas més internas de menor energia.

5.- SERIESESPECTRALES

Lyman: Se produce cuando los electrones caen directamente sobre la 12 érbita
desde la 6rbita en la que se encuentren. Solo se puede ver con la frecuencia de laluz
ultravioleta

Balmer: Los electrones caen desde las Orbitas en la que se encuentran a la 22 orbita.
Seveasimplevista

Paschen: Los electrones caen desde sus orbita ala 32 Las rayas del espectro estan
en lazona dd infrarrojo, cercade laluz visible.

Brackett: Los dectrones caen ala 42 érbita.

Pfun: Los electrones caen ala 52 orbita.

6.- PRIMERA CORRECCION AL ATOMO DE BOHR. CORRECCION DE
SOMM ERFELD

A pesar de los resultados sorprendentes de la teoria de Bohr, a aplicarla a
hidrégeno, dicha teoria era incompleta ya que cuando un cuerpo gira arededor de otro
por el que tiene fuerzas atractivas inversamente proporcionales al cuadrado de la
distancia que los separa, la trayectoria es una elipse:

Sommerfeld amplia la teoria de Bohr para hacerla extensible a Orbitas elipticas.

Para una circunferencia se precisa solo 1 variable, que es € radio. Para una dipse
Se necesitan 2 variables: semigje mayor y semigje menor.

Por tanto, para €l radio de Bohr solo existia una variable “n”. Ahora existen 2
variables: “n” y “1”. Lavariable n pasaa ser e n° cuéntico principal que indica & nivel
en d que se encuentra el electron.

n=1,23,4..
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Y “I” pasaaser e n° cuantico secundario o azimutal, que nos indicalaformade
laelipse.

= >

Tomalos siguientes valores.

| = 0 hasta n-1

7.- SEGUNDA CORRECCION AL ATOMO DE BOHR. EFECTO ZEEMAN

A medida que fue mejorando la calidad técnicay Optica de los espectroscopios se
encontré que cada raya del espectro atdmico eran en redlidad varias rayas muy juntas.
Este fendmeno constituyo € efecto Zeeman.

Este desdoblamiento de las rayas del espectro se explicd teniendo en cuenta que
al ser las orhitas elipticas, éstas podian tener distinta orientacion espacial.

D

Fue necesario, pues, un tercer n° cuantico que indicara la orientacion de la érbita
en el espacio. Este 3° n° cuantico se denomind “magnético”, se le represent6 con la
letra “m” y sele dieron los siguientes valores

8.- TERCERA CORRECCION AL ATOMO DE BOHR. EFECTO ZEEMAN
ANOMALO

Posteriormente a volver a mejorar los espectroscopios se encontraron que cada
raya de Zeeman eran en redlidad 2 juntas. A este efecto se le denomind “ efecto
Zeeman andémalo”, y se considerd que se debia d sentido de giro del eectrén dentro de
ladrhita.

Aparece, pues, un 4° n° cuéntico, llamado “spin”, que significa giro en inglés, y
queindica el sentido de giro del dectron y que para cada vaor de m tomalos valores:

S= +% ,-%
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9.- IDEASMODERNAS SOBRE LA ESTRUCTURA ATOMICA

Toda la teoria de Bohr y las modificaciones posteriores se basan en que un
momento determinado se puede localizar con exactitud y precision a un electron dentro
de un &omo. Sin embargo, esto no es posible.

Heisemberg formula el principio de incertidumbre en el que indica que es posible
conocer simultaneamente y con exactitud la posicion y la cantidad de movimiento de una
particula.

Por tanto, solo podemos hablar de la probabilidad de que en un instante
determinado un electron se encuentre en una zona determinada del &omo.

Esto nos lleva a un modelo de estructura atémica llamado “modelo de nube de
carga’.

Este modelo representa a los electrones en forma de una nube cargada
negativamente siendo € n° de cargas negativas de esta nube igual al n° de electrones del
&omo. La densidad de esta nube es mayor en aguellas zonas en donde hay una ata
probabilidad de encontrar a electrén.

Mientras que en lateoria de Bohr se hablaba de 6rhitas, en esta teoria se habla de
orbitales. El término orbital se emplea para describir aquellas zonas dentro del &omo
donde hay una alta probabilidad de encontrar al electron.

Estos orbitales se definen mediante los 3 primeros ndmeros cuanticos:

“n” representa el volumen del orbital
“I” representalaformadel orbital:

Si| =0 el orbital esdetipo “s’ y su formaescircular:

O

Si |1 =1¢€ orbital esdetipo “p” y suformaes:

8 [

Si | =2¢l orbitd esdetipo “d”
Si | =3 el orbita esdetipo “f”

“m” indicala posicion del orbital en € espacio

Para localizar a dectron dentro del &omo es necesario, ademéas de estos 3 n°
cuénticos, e 4° n° cuéntico, e n° cuéntico de spin “s’, que indica € giro del
electron

Al eectron dentro del &omo se le aplica d principio de duaidad onda-corptsculo
de Louis de Broglie, segiin e cual € electron como corpusculo lleva asociado en su
movimiento una onda. La longitud de esa onda asociada se obtendra de la sguiente
forma

S d dectrén se comporta como una particula, su energia viene dada por la
siguiente ecuacion:
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E=mc

S d dectron se comporta como una onda, su energia vendra dada por esta
otra ecuacion:

E=hf
S igualamos ambas ecuaciones:
c
mc2=hf ; mc=h— ;despgando |
I
hc h h
| = — = — = | = ——
m¢c mc mv

Esta seré su longitud de onda s se mueve a la velocidad de la luz, pero si no
se mueve a la velocidad de la luz utilizaremos la misma formula solo que la “ c”
no la emplearemos. Lo que emplearemos serd la “Vv' que es la velocidad que
[leve.

10.- CONFIGURACION ELECTRONICA

Representar la configuracion electronica de un d&omo consiste en distribuir sus
electrones en niveles energéticos. Esta distribucién se basa en los siguientes principios:
- Principio de exclusién de Pauli: Establece que en un mismo &omo no pueden
existir 2 electrones con los 4 nimeros cuanticos iguales.
Regla de Hund: Siempre que sea posible, los eectrones se colocaran en cada
orbital con los spines desapareados.
Principio de Aufban: Los electrones entran siempre en los niveles mas bajos de
energia.
Regla de Madelung: Cuando 2 orbitales tienen el mismo valor para
n+ |, esmas estable € de menor nivel energético n.

Atendiendo a todos estos principios y reglas, podemos escribir las
configuraciones electrénicas de los &omos constituyentes de cada uno de los
elementos del S.P. El orden de llenado para todos los orbitales se describe en la
siguiente tabla:




11.- SISTEMA PERIODICO

El sistema periddico actual esta elaborado basandose en € orden creciente del n°
atémico, del que dependen las propiedades periddicas de los elementos.

En la tabla periddica a las columnas se les denominan “grupos o familias’ y a las
filas “periodos’. Hay 18 gruposy 7 periodos

Los elementos del grupo 1 se denominan metales alcalinos, los del grupo 2
metales alcalino-térreos, los dd grupo 13 térreos, los del grupo 14 carbonoideos, los
del grupo 15 nitrogenoideos, los del grupo 16 anfigenosy los del grupo 17 hal 6genos
(formadores de sales). Los elementos del grupo 18 son los llamados gases nobles o
inertes ya que no reaccionan con ningln otro eemento debido a su gran estabilidad
electronica

Los gases nobles tienen todos ellos, menos el Helio, una configuracion
electrénica del tipo ns? np®, es decir, tienen completa la Gltima capa electronica, lo que
los hace muy estables.

Los elementos de los grupos 1 y 2 se caracterizan por tener e Ultimo electron en
un orbital s.

Los elementos de los grupos 13, 14, 15, 16 y 17 tienen €l Ultimo electrén en un
orhita p.

Los elementos de los grupos 3, 4, 5, 6, 7, 8, 9, 10, 11 y 12 se denominan
elementos de transicion. Todos ellos son metales. En cuanto a su configuracion
electronica, son elementos que completan orbitales d.

Los lantanidos y actinidos se denominan elementos de transicion interna y van
llenando orbitales f.

A partir del n® atdbmico 92 (uranio) los elementos se obtienen Unicamente en €l
laboratorio a través de reacciones nucleares, y todos ellos son radiactivos. Hoy dia se
conocen 115 elementos.

12.- PROPIEDADES PERIODICAS

Son aquellas propiedades que se repiten periddicamente.
12.1.- Volumen atémico

Es larelacion entre el peso atdmico de un elemento y su densidad. Por tanto, en
realidad es el volumen que ocupan 6'023.10% &omos del demento.

Peso atémico

Volumen At.=

densidad

Si quisiéramos conocer el volumen de un aomo, aplicariamos la sguiente
formula:

V olumen atémico

Vol. 1 adomo =
602 .10%
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Dentro de cada grupo € volumen atébmico aumenta de arriba abajo, y a lo largo de los
periodos disminuye hacia el centro, para volver a aumentar luego paulatinamente hasta el
final.

». »
» »

- +

Esto sucede debido a que a medida que avanzamos por € periodo va aumentando
el n° de protones del nlcleo y el de electrones de la corteza, pero estos electrones entran
todos a mismo nivel con lo que e nacleo, que ha aumentado su carga, atrae con mas
fuerza a los electrones resultando una contraccion del volumen; esto ocurre hasta la
mitad del periodo, a partir de ahi e volumen aumenta debido a que cada vez hay mas
electrones en el mismo nivel por lo que hay una repulsion entre ellos que hace que €l
volumen aumente contrarrestando la contraccion de volumen debida a la atraccion del
nacleo.

10.- Radio atémico

Se define como la mitad de la distancia que existe entre los ntcleos de los &omos
que estan unidos por un enlace covdente puro.

A medida que bajamos por un grupo del S.P d radio atdmico (R.A.) aumenta
porque aumenta el n° de orbitales.

A lo largo de un periodo €l radio atdmico disminuye a medida que avanzamos por
el periodo ya que va aumentando el n° de protones del nlcleo y €l de electrones de la
corteza, pero los electrones estén todos en el mismo nivel, con lo cua al ser la carga del
nlcleo mayor atrae a los electrones con mas fuerza con lo que radio disminuye.

+
12.3.- Radio i6nico

Es € radio de un &omo que se ha convertido en un ion por pérdida o ganancia de
electrones.

Por lo demés los radios idnicos varian a lo largo dd S.P. igua que los radios
atémicos.

X +ea X X - ax”
Rx < RX Rx > Rx'
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12.4.- Potencial o energia deionizacién

Es la energia que hay que suministrar a un &omo neutro, gaseoso y en estado
fundamenta para arrancarle el eectron mas débil retenido.

A lo largo de un periodo del S.P. el potencial de ionizacion aumenta debido a que
a medida que nos vamos acercando a la derecha del S.P. los elementos tienen tendencia
a captar dectrones y no a cederlos, por tanto la energia necesaria para arrancar un
electron sera muy alta

A lo largo de un grupo €l potencia de ionizacion disminuye ya que el electron a
estar mas alejado del nlcleo se encuentra menos atraido por este.

La E. deionizacion se expresa en “electron-voltio”, “julios’ o “kilojulios por
mol”.1ev = 1'6.10 ™ Julios.

Ega es la energia de la primera ionizacion, € segundo potencial de ionizacién
representa la cantidad de energia necesaria para sustraer a 2° eectrén y siempre es
mayor que la energia de la primera ionizacion.

v

12.5.- Afinidad electroénica

Es la energia que desprende un &omo neutro, gaseoso y en estado fundamental a
captar un electrén, formandose un ion gaseoso con carga hegativa.

Atomo neutro
gasenso + € a X  + energia(afinidad electrénica)

La afinidad electronica va disminuyendo de arriba a bgjo a lo largo de un grupo.
A lo largo de un periodo va aumentando de izquierda a derecha.

Esta propiedad es contraria a la energia de ionizacion y variaigua por idénticos
motivos.

Los &omos de los elementos que tienen una energia de ionizacion baja tienden a
ceder electrones, no a captarlos, por lo que presentan una afinidad electronica baja

Los &omos de los eementos que tienen un potencial de ionizacion elevado
tienden a captar electrones, no a cederlos, por lo que su afinidad electronica es elevada.

Se mide en ev por &omo o en KJ por mol.

v
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12.6.- Electronegatividad

Es la tendencia que tiene un &omo a araer hacia si € par de electrones
compartidos en el enlace con otro &omo, quedando cargado negativamente.

La Electronegatividad varia igua que la afinidad electronica y por los mismos
motivos.

12.7.- Caracter metdlico

Los metales son aquellos elementos capaces de formar iones positivos (cationes)
por tanto e cardcter metdlico es lo contrario que la electronegatividad y varia a
contrario.

A lo largo de un grupo aumenta de arriba abgjo y a lo largo del periodo
disminuye de izquierda a derecha.

v

En conclusion:

+ METALICO = Fr

+ ELECTRONEGATIVO = F

+ AFINIDAD ELECTRONICA = F

+ POTENCIAL DE IONIZACION = He
+VOLUMEN ATOMICO = Fr

+ RADIO ATOMICO = Fr




PROBLEMAS TEMA 2

1.- El carbono natural tiene 2 isbtopos. **C (98'87%) y °C (1'11%). Ademés,
existen pequefias cantidades de *C pero son tan insignificantes que pueden
ignorarse. Empleando esos datos calcule el peso atémico del carbono natural.
Masa del **C = 1200000 uma. Masa del **C = 1300335 uma

2.- ¢Cuéntos protones, neutrones y electrones poseen los isdtopos del plomo, de
n® atébmico 82 y nimeros atémicos 204, 206,207 y 208?

3.- El boro consta de 2 isdtopos naturales: °B con una masa de 10'012 umay €
"B con una masa de 11009 uma. Si el peso atémico del boro es de 10811,
¢cud es la composicion porcentua del boro natural?

4.- ¢Cud es la abundancia relativa de los isotopos N y N, si el peso atémico
del nitrégeno es 14°00677?

5.- Determine lafrecuencia de la luz de las siguientes longitudes de onda:
a) 1T0A ) 44m
b) 5000 A d) 80m

6.- El cobre se encuentra en la tierra en forma de mezcla isotpica de 69'09% de
%3Cu, cuya masa es de 62°93 uma por &omo, y 30'91% de *Cu cuya masa es
de 64°93 uma por atomo. ¢Cud es el peso atdomico del cobre?

7.- ¢Cudl es e peso atdmico del gdio, formado por los isbtopos *Gay "Ga,
sabiendo que € primero se encuentra en un 60°2%.

8.- Una estacién de radio AM emite en una frecuencia de 980 KHz. ¢Cud es la
longitud de la onda electromagnética emitida?

9.- Describala configuracion electronicade: a) Cl; b) Cl'; c) Co

10.-¢Cudles de las siguientes configuraciones electronicas son de atomos en estado
fundamental, cuaes son de &omos excitados y cuales no son posibles y por

queée?
a) 1s' 25" d) 35p° 45 3P
b) 1¢° 25" p° € 3¢ pl 4f*

0) 3¢ p’4s f) 1¢° 2¢° p* 3¢
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11.- Especifique el simbolo de todos los elementos que:
a) Tengan la configuracion electronica del tipo ns” np®
b) Tengan lleno su nivel p

12.- Un &omo emite un fotdn cuya longitud de onda es de 650 nm. ¢Cuénta
energia pierde el &omo?

13.- ¢Cudl seriala configuracion electronica del dltimo orbital del elemento con n°
atébmico 1207?

14.- La configuracion electronica del Cr es (Ar) 4s' 3d°. ¢Cudes son los 4
numeros cuénticos para cada electron sin aparear del cromo?

15.- ¢Cuantos orbitales son posibles y cuantos electrones puede haber en & &omo
paran = 2?. Indique los nimeros cuanticos de los orbitales y de los electrones.

16.- Cada una de las siguientes configuraciones electronicas corresponde al
suborbital después de afiadirle el Ultimo electron. Escriba el simbolo del &omo
correspondiente y su configuracion electronica completa.

a) 2p* e 3p°
b) 3s12 g)) 3225

4
.-

17.- Escribala configuracion electronica del elemento ne 28.

18.- Escribalas configuraciones electrénicas del: Moy Ag.

19.- Escribalas configuraciones electrénicas de los gases nobles.

20.- Escribala configuracion electrénica de los aniones: F°, Cl "y Br ™.

21.- Escriba la configuracion electronica de los cationes:
a Mn* b)Mn** ¢)Mn*™ d)Mn”™

22.-Ordene de mayor a menor potencial de ionizacion los elementos:  Be, F, Ny
Li.

23.-Ordene de mayor a menor electronegatividad : Cd, Hgy Zn.

24.-Utilizando el sistema periodico, compare los dementos Ca, Sr y Rb con

respecto a
a) Su radio atémico. b) Su energia de ionizacion
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AUTOEVALUACION TEMA 2

1-

Formule o nombre los siguientes compuestos:
a) Dicromato potésico

b) Hidruro de magnesio

C) 2-metil-propanal

d) Ba (HSO4)2

E) C0203

f) CH3-CO-CHj;

a) Escriba la configuracion electronica de los elementos cuyos nimeros atdmicos
son respectivamente 14, 17 y 19.

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

) ¢En qué grupo y periodo de latabla periddica esta situado cada elemento?

3.- En un recipiente hay 3°01- 10°° moléculas de didxido de azufre.

a) Indique & volumen que ocupan S € gas se encuentra en condiciones
normalesde presony T2

b) ¢Cuantos gramos de oxigeno estan contenidos en €l didxido de azufre del
recipiente?

C) Calcule lamasa de 1 molécula de dioxido de azufre.

MasasatOmicas: S=32; 0O=16

Sea un &omo de un elemento cuya configuracion electronica es (Ar) 3d° 4<,

indique:

a) El n° atdbmico

b) Los tipos de iones que puede formar

C) Los nimeros cuanticos del eectrén mas externo.

La densidad del amoniaco a 18°C y a 746mmHg es 0°70 gr/l. A partir de estos

datos:

a) Calcule & peso molecular del amoniaco

b) Sin embargo en el comercio se puede adquirir en forma de disolucion de
densidad 0"89 gr/ml y una riqueza de 282 gr/l. ¢Qué volumen de esta disolucién
Se necesita para preparar otra2 M?

Al quemar 0252 gr de un hidrocarburo liquido se han obtenido 0792 gr de CO. y
0'324 gr de agua.

a) Calcule la composicion centesimal de este hidrocarburo y determine su
férmulaempirica Masasatébmicass. C=12; H=1
b) Sabiendo que 1 mol de esta sustancia tiene una masa igua a 70 gr,

establezca la formula molecular de este hidrocarburo.

TEMA 3: EL ENLACE QUIMICO: IONICO, COVALENTE, METALICO.

FUERZAS INTERMOLECULARES. RELACION ENTRE EL
TIPO DE ENLACE Y LAS PROPIEDADES DE LAS
SUSTANCIAS

1.- INTRODUCCION
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La union de los &omos entre si se rediza mediante € enlace quimico. La causa
de que se produzca el enlace es la busgueda de la estabilidad. Para ello los &omos
tienden a la estructura de gas noble, y para elo ceden, captan o comparten electrones
con otros &omos.

En generd los enlaces pueden agruparse en dos grandes grupos:

Enlaces intramoleculares o interatdmicos. Estos son los que mantienen unidos
entre sl a un conjunto de aomos para dar lugar a una molécula. Estos enlaces se
subdividen en 3 grandes grupos:. enlace i6nico, covalente y metalico.

Enlaces intermoleculares: Son los que mantienen unidos entre si alas moléculas de
una misma sustancia. Dentro de este tipo de enlace estan: el enlace por puentes de
hidrogeno y e enlace por fuerzas de Van Der Waals. Estos enlaces intermoleculares
son mas débiles que los anteriores.

2.- ENLACE IONICO

Ege enlace se da entre &omos de electronegatividades muy diferentes (entre
metal y no metd).

Se basa en la formacion de iones positivos y negativos por pérdidas o ganancias
de electrones a causa de la tendencia de los &omos a adquirir la estabilidad con 8
electrones en su Ultimo nivel. Losiones asi formados se atraen electrostéticamente dando
lugar al compuesto.

Al n° de electrones que el domo cede o0 capta para convertirse en ion se le
denomina valencia ionica o electrovalencia del elemento.

2.1.- Formacion del cloruro sodico ( NaCl)
En primer lugar hallamos las configuraciones electronicas de los elementos que
componen dicha sal: el cloroy €l sodio.

Na(11) = 18" 28 p° 35
Cl (17) = 1 2¢°p° 3¢ p°

Al cloro le falta 1 electron para adquirir la configuracion de gas noble y a sodio
le sobra 1. Si € electron que le sobra a sodio lo coge e cloro, los dos quedan
convertidos en iones que se atraen eléctricamente constituyendo un enlace que en este
caso esionico, ya que se produce entre iones.

Ahora bien, no es corriente la interaccion de solo dos iones pues la ionizacion se
produce en muchos millones de &omos y por tanto se establecen en el espacio un gran
conjunto de atracciones eléctricas que se orientan adecuadamente.

Un ion positivo se rodea del mayor n° posible de iones negativos e iguamente,
uno negativo se rodea de positivos y como consecuencia, Se consigue una estructura
ordenada que recibe el nombre de cristal. Por tanto, como consecuencia del enlace iénico
no se obtienen moléculas, se obtienen cristales idnicos.

En un cristal se llama indice de coordinacion a n° de iones de un signo que
rodean a un ion de signo contrario.

Todo proceso que se rediza espontaneamente en la naturaleza ha de ir
acompafiado por una disminucion de la energia potencial del sistema para que sea
estable.

Por tanto, la union entre e cloro y el sodio tendréd lugar espontaneamente
solamente si @ cloruro sodico formado tiene menor energia potencial que la que poseian
en total e Cl y el Na antes de unirse; y como consecuencia de ello a formarse el enlace
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se libera energia. Edta energia liberada recibe € nombre de energia reticular. Se
representa por Uo Yy esla misma energia que tendremos que darle a 1 mol de sustancia
S queremos separar los iones que la forman.

Por tanto, un compuesto ionico serd tanto mas estable cuanto mayor sea su
energiareticular.

2.2.- Ciclo de Born-Haber
Es un modelo tedrico que permite € calculo de la energia reticular basado en la
formacion de un cristal. Puede hacerse por 2 caminos:
1. Por combinacion directa de los eementos que forman €l cristal. Se libera el
caor de formacion Q.
2. A través de una serie de etapas:
Sublimacion del metal para obtener aomos gaseosos del mismo. Se necesita
una energia Es.
Disociacién del no metal para obtener &omos gaseosos dd mismo. Se
necesta una energia Eg.
lonizacion de los &omos del metal. La energia necesaria es € potencial de
ionizacion Pl
lonizacion de los domos del no meta. Se libera una energia, afinidad
electronica AE.
Formacion del cristal por atraccion electrostética de los iones anteriores. Se
desprende la energia reticular U,

2.2.1.- Ciclo de Born-Haber del cloruro sbdico

+

NaCl MNa + Cl-
-Uo
_QF +PINa
-AEC
v v
v +SNa+ %D cl2
Na(s) + %2 Cl2 (g) ®a (g)) +  Cl(g)
-QF = SNa+ ¥ DCl, + PINa — AECI — Uo ; despejando de aqui la energia
reticular

Uo=Qf + Sna + ¥2Dcl, + Plna - AEc

Donde: Qf = calor de formacion
S = sublimacioén
D = disociacion
Pl = energiade ionizacion
AE = dfinidad



37

Uo = energiareticular

2.2.2.- Ciclo de Born-Haber del sulfuro de potasio

K2 S Ch + 2F
-Uo
+Pl1]Ca -2AEF
-QfK2S +PI2 Ca
+2SCa+ DF,
Ca(y +F2(9) Cu(g) ¥2F(9)

Uo:Qf + 252 + DR + Plica + Pl2ca - 2 AEr

2.3.-

Dureza: Debido a la fortaleza del enlace, éstos solidos presentan una elevada
resistencia a ser rayados.

Fragilidad: Los sdlidos iénicos son bastante frégiles ya que cuando acttan fuerzas
exteriores sobre €l cristal se produce un deslizamiento de un plano del cristal sobre
otro lo que hace que se enfrenten iones del mismo signo. Esto provoca la aparicion
de fuerzas repulsivas que contribuyen a la fractura de dicho cristal.

Solubilidad: Los sdlidos ionicos son solubles en disolventes polares como el agua, a
pesar de su elevada energia reticular

Conductividad: Los iones estén fijos dentro de la red, por lo que la inmovilidad de
las cargas hace que los compuestos ionicos, en estado sdlido, no sean conductores de
la electricidad. En cambio en disolucién o fundidos si son conductores de la
electricidad ya que los iones quedan libres.

Puntosdefusion y ebullicion: Estos son altos ya que el enlace idnico es fuerte.

3.- ENLACE COVALENTE

Se produce este enlace entre atomos de electronegatividades parecidas y por
tanto no se produce cesion de electrones de un &omo a otro ya que ambos &omos
necesitan ganar electrones para adquirir la configuracion de gas noble.

Ese enlace se da fundamentalmente entre no metales y consiste en la
comparticion de electrones.

L ewis establece que este enlace se forma por comparticion de uno o varios pares
de electrones de forma que la configuracion electrénica de los elementos que se enlazan
sea similar ala de los gases nobles.

Esto se presenta facilmente mediante las estructuras o diagramas de Lewis. Por
ejemplo:

Moléculadecloro ( CI2)
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1°) Hallamos la configuracion electronica del cloro

1¢° 2" p® 35 p°

2°) Representamos los 7 electrones que el cloro tiene en su Ultima capa mediante

[ 1] CI ooo

Par eectronico
compartido

3°) Como al cloro lefalta 1 electron para adquirir la configuracion de gas noble
comparte el eectron que no tiene apareado formandose 1 par de electrones
compartido. La molécula de cloro presenta, pues, un enlace covalente SMPLE o
SENCILLO.

Cl—Cl

Molécula de oxigeno (O2)

1°) Configuracion electronica
1¢° 2 p*

2°) Diagramas de Lewis con los electrones que € oxigeno tiene en su Ultima
capa, que son 6. Se comparten dos pares de el ectrones.

3% Se produce un ENLACE DOBLE debido a este doble par de electrones
compartido.

0=0

Molécula de nitrégeno (N2)

1°) Configuracion electrénica
1§ 2¢° p°

2°) El nitrégeno tiene en su Ultima capa 5 electrones, por lo que le hacen
falta 3 para adquirir la configuracion de gas noble.

3°) Se producen 3 pares dectronicos compartidos responsables del ENLACE
COVALENTE TRIPLE.
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N°N
3.1.- Enlace covalente dativo o covalente coordinado

En algunas ocasiones solamente uno de los dos &omos que forma el enlace
covalente es e que aporta el par eectronico compartido, entonces el enlace se llama
covalente dativo o covalente coordinado. Por gemplo:

lon amonio:

Se forma por unién del amoniaco (NH3) con un hidrégeno positivo (H+), €l cudl, el
Gltimo electron que tenialo ha cedido.

NH3 + H" & NH",

Partiremos de la representacion grafica mediante los diagramas de Lewis de la
molécula de amoniaco:

Como podemos ver en la molécula de amoniaco quedan 2 electrones libres. Si la
molécula de NH3 se une conun H*  que no tiene ninglin electrén, éste compartira el par
libre de eectrones aportado por & amoniaco.

El resultado es un enlace covaente dativo o coordinado donde el amoniaco es €
dador del par electronicoy e H* el aceptor.

3.2.- Teorias del enlace covalente

3.2.1- Teoria del enlace de valencia

Estateoria debida a Pauling establece que 2 &omos se uniran para formar un
enlace covaente si cada uno de ellos posee a menos un electron desapareado.
Vamos a ver, seguin esta teoria, como se formarian distintas moléculas:

Molécula defllor (F2)

F2 (9) =18 25p°
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W ]

1s S 2p

Como hay un electron desapareado en un orbital “p” de cada &omo se producira
el enlace covalente solapandose dichos orbitales, dando lugar a orbital molecular del F2 .

Molécula de agua (H20)

Las configuraciones electronicas del oxigeno y del hidrogeno son:

0(8) =15 25 p’
H (1) =1s

A continuacion dibujamos los diagramas de orbitales del oxigeno y el hidrégeno:

TN W]

Hidrégeno: l

Como el oxigeno tiene 2 electrones desapareados en 2 orhitales p puede formar 2
enlaces covaentes con 2 aomos de hidrégeno, con lo que se forma la molécula de agua.

Hs

HS b

3.2.2.- Solapamiento de orbitales. Orbitalestipo’s’ ytipo“ p”

Solapamiento de 2 orbitales “s’
Cuando se solapan orhitales atdmicos tipo s, se forman orbitales molecularestipo S

W © — o
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S S S

Solapamiento de 2 orbitales “p”

FRONTAL
T Ty = e
p p S
LATERAL
cHa O
P P P

Solapamiento de 1 orbital “s’ con 1 orbital “p”

S p S
3.2.3.-Teoria de hibridacién de orbitales

HIBRIDACION “sp3*
Para ver este tipo de hibridacion utilizaremos la molécula de metano (CH4):

C(6) =18 25’ p’
H (1) =1s

Wl bl

C:

En el metano hay 4 enlaces covalentes, sin embargo en teoria solo se podrian

formar 2 enlaces covalentes ya que solo hay 2 electrones desapareados.
Esta dificultad puede savarse estableciendo que dicho elemento promociona un

electron del orbital 2s d 2p, quedando entonces.

SRR IR
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N7

Con lo que a tener 4 eectrones desapareados ya se podrian formar 4 enlaces
covalentes pero dichos enlaces no serian iguales ya que 3 corresponderian a orbitales
“p”y laorbital “s’.

Sin embargo, experimentalmente se ha comprobado que los 4 enlaces son
equivaentes. Para solucionar esto se establece la teoria de hibridacion de orbitales.

Se llama hibridacion a fendbmeno mediante el cua un &omo mezcla internamente
sus orbitales originando otros orbitales nuevos.

Segln esta teoria e carbono mezcla o hibrida sus 3 orbitales “p” y su orbital “s’
originando 4 orbitales nuevos que ya no son ni S ni p y que se denominan “orbitales
hibridos sp® “. Por tanto se forman 4 orbitales hibridos sp.

Laformade

orbitales es la siguiente:

Esta hibridacion se denomina sp® o
tetragonal debido ala geometria del orhital.
Por tanto, la molécula de
metano tendra la Sguiente estructura
originandose 4 enlaces covalentes iguales.
HIBRIDACION sp?
Vamos a estudiar lamolécula de borano (BH3)

B(5 =15 25p"
H (1) = 1s"

S W
"

El Boro sdlo podria formar un enlace covalente. Se promociona 1 electron desde
el orbital 2sd 2p

W UL
7~




43

Y entonces se pueden formar 3 enlaces covalentes pero distintos. El boro hibrida 1
orbital s con 2 orbitales p y forma 3 orbitales hibridos iguales sp”. Estos tendrian la
forma

Esta hibridacion se llama sp” o trigonal. Por tanto la molécula de borano tendria esta
estructura origindndose 3 enlaces covaentes iguales.

HIBRIDACION “sp”

Esta hibridacion llamada “sp” o lineal se forma cuando en un aomo se hibrida 1
orbital scon 1 orbital p. Se forman 2 orbitales hibridos sp que tienen la siguiente forma:

== O

En conclusion:
0 lined
HIBRIDACION  {p2? trigonal

0% tetragonal

3.3.- Polaridad del enlace covalente

Cuando e enlace covalente se forma entre aomos iguales por eemplo la
molécula de hidrégeno (H.) e par electrénico compartido pertenece por igud alos dos
&tomos ya que a tener ambos la misma electronegatividad lo atraen hacia si con igual
forma. El resultado es, por tanto, una molécula covalente apolar.

Sin embargo cuando el enlace covaente se forma entre elementos de distinta
electronegatividad € par eectronico compartido es atraido con mas fuerza por el
elemento mas eectronegativo. El resultado es que la molécula se polariza 'y el enlace,
aunque es covalente, a estar polarizado tiene cierta tendencia al enlace iénico. Por
giemplo las moléculas de HCI o HF. He aqui algunos gjemplos:

H2

He eH ; HeeH
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El par electronico compartido se sitia en el centro sin ser atraido por ningun
atomo ya que los 2 son de misma electronegatividad, por lo que la molécula es
APOLAR.

HCI
[ o+ e (-
He o Clee ; H oo C| oo

El par electrénico es atraido por € cloro ya que es mas electronegativo,
apareciendo, pues, una carga parcial positiva sobre el hidrégeno y una carga parcial
negativa sobre e cloro con lo que la molécula de cloruro de hidrégeno es una molécula
POLAR.

La polaridad de la molécula no solo depende de las electronegatividades de los
dtomos que la forman sino que también depende de la geometria de la molécula. Por
giemplo, lamolécula de agua (H20).

o ¢+ d-d- ot
Hes Oee H . H-O-H

Si la molécula de agua fuese lineal seria apolar. Sin embargo, el agua es polar, ello
es debido a que la forma geométrica de la molécula es:

d-d-
@)

FON N
Laresultante de los vectores yano es cero. La molécula de agua es POLAR.
cl4ac
Cl(17) =18 25 p° 3¢p°
C(6) =18 25 p’
d-

Cl

d- d+ L d-
ca —€ —c

d+d*i
d

Cl

La molécula de Cl,C es apolar puesto que su forma geométrica es un tetraedro y
los momentos dipolares se anulan.
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Para conocer la geometria de las moléculas se utiliza la teoria de la repulsion de
los pares de electrones.
Segln esta teoria los electrones tienden a evitarse los unos a los otros y esto es
debido a 2 motivos:
a) Hay unafuerza de repulsion entre 2 electrones
b) 2 electrones con e mismo spin no pueden ocupar €l mismo orbital, y
por lo tanto se evitan.

Apliquemos esta teoria a las siguientes moléculas:
HCI

H(1) =1s"
Cl(17) =18 25 p® 35 p°

A continuacién hacemos | os diagramas de Lewis:

H oo Cl oo

La molécula es polar porque son de distinta electronegatividad. También es
lineal:

SO2

S(16) = 18" 2¢° p® 3 p*
0(8) =15 2¢p’

0=S=0 El 4tomo central tiene 2 electrones libres. ¢qué haran  esos
electrones? Repeleran a los oxigenos.

S
o
La resultante de esos 2 vectores no es cero, por lo tanto la molécula es POLAR

y su geometria es ANGULAR.

3.4.- Fuerzasintermoleculares
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Las fuerzas intermoleculares son aquellas que mantienen unidas a las moléculas
de los distintos compuestos. Son mas débiles que las intramoleculares.
Dentro de élas tenemos:

3.4.1.- Enlace por puente de hidrégeno

Cuando un &omo de hidrogeno est4 unido a un &omo mas electronegativo que é
como € oxigeno, fldor o nitrégeno, € par de electrones del enlace covaente est atraido
por € domo mas electronegativo produciéndose una polarizacion del enlace. Esto
proporciona una carga parcia positiva al hidrégeno y una carga parcial negativa al otro
atomo.

Como consecuencia de estas cargas se establece una atraccion eléctrica entre el
hidrégeno de una moléculay el &omo electronegativo de una molécula vecina.

Esta atraccion eléctrica débil constituye el enlace por puentes de hidrégeno, y es
la causa de que las moléculas de H20, NH3 y HF se polimericen (un polimero es la
unién de muchas moléculas )

Vamos a ver como gjemplo la molécula de &cido fluorhidrico:

Enlaces por puentes de hidrdgeno

3.4.2.- Enlaces por fuerzas de Van Der Waals

El resto de las moléculas covalentes se unen entre si por el enlace intermolecular
denominado “fuerzas de Van Der Waals’.

Edas fuerzas son de tipo eéctrico y son débiles. Unen entre si a moléculas
covalentes polares 0 que se han polarizado, con lo cual la parte negativa de una molécula
se aproxima a la parte positiva de otra molécula atrayéndose débilmente y originando el
enlace por fuerzas de Van Der Waals.

a+ d- a+ d- a+ d- a+ d-

© ........ © O ©

Fuerzas de Van Der Waals.
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3.5.- Propiedades de los compuestos covalentes

Los compuestos covalentes son normalmente gaseosos o liquidos. Sin embargo
los solidos formados por redes covalentes son sustancias duras y de alto punto de fusién
y de ebullicién. Tales son € diamante, e carburo de silicio y la silice (didxido de
silicio).

Los compuestos covaentes suelen ser insolubles en agua con agunas
excepciones como los alcoholes y los azlcares. Sin embargo los compuestos covalentes
son solubles en disolventes organicos. Estos compuestos son maos conductores de la
electricidad por no tener electrones libres.

4.- ENLACE METALICO

Este enlace se produce entre &omos metdlicos. La teoria de los electrones libres
supone que este enlace se forma porque los &omos del meta se ionizan con lo que se
obtiene una serie de iones positivos y un conjunto de electrones que forman lo que se
denomina “gas o0 nube electronica’

Los iones postivos se Stdan en los nudos o vértices de una red metdlicay para
que no se repelan entre elos, los electrones del gas electronico se mueven libremente por
entre los huecos.

La unién metdlica consiste en la interaccion eléctrica que se produce entre los
electrones libres que forman el gas electronico y los iones positivos.

M M M* M* ) e
M M ionizacién M* M* € €
>——> *
M M* e
lones + nube o gas de
M* M* electrones
M+
e e e
e’ e’ +
e’ e € M
M+

4.1.- Propiedades del enlace metélico

El enlace metdlico existe solamente en los estados sdlido y liquido
desapareciendo en e estado gaseoso en donde los metales se encuentran en
forma de &omos.

Conductividad eléctrica alta debido a la existencia de electrones libres.
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Conductividad térmica alta ya que € calor produce un aumento de la energia
cinética de los electrones y a estar éstos libres transmiten la energia atodo €l
metal.

Densidad dta debido a que los iones metdlicos se encuentran empaguetados
en unas estructuras que ocupan Poco espacio.

Puntos de fusion y de ebullicion elevados ya que € enlace es fuerte.
Poseen brillo metélico y suelen ser dactiles (propiedad de estirarse en forma
de hilos) y maleables (pueden formar laminas).

PROBLEMASTEMA 3

1-

Escriba las estructuras de Lewis para los siguientes compuestos:
CO;,NO, NO,, HI
Escriba las formulas empiricas de los compuestos formados por los siguientes pares

de iones. Una vez hecho esto represente el ciclo de Born-Haber de los compuestos
resultantes:

a) K'yF
b) Ba'ycCr
c) APy s”

Clasifique segun € tipo de enlace, explique su estado de agregacion a T2 ambiente y
estudie su conductividad eléctrica en los siguientes compuestos:

NHs, NaC|03 , Clz , CHg4 , CsF , LiBr

Justifique la solubilidad en agua o no de las sustancias siguientes:

CCI4 , BaF CHg-CHon s C2H6 s NaCl
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AUTOEVALUACION TEMA 3

1-

Formule o nombre los compuestos siguientes:
a) Nitrito de potasio

b) Oxido de estario (1V)

C) Propino

d) HclO

) SrCl,

f) CHy-CH,-CHO

Un frasco contiene 334 gr de AICI; solido. Calcule en esta cantidad:

a) El n° de moles
b) El n® de moléculas
C) El n° de &omos de cloro

Pesos atébmicos Al =27, Cl =355

Dados los elementos de nimeros atémicos 16,20 y 35, escriba para cada uno de
ellos:

a) Su configuracion electronica

b) Basandose en d apartado anterior indique grupo y periodo de la tabla
periédica d que pertenecen.

C) lon més estable de cada uno de ellos.

Indique €l tipo de enlace que predomina en las siguientes especies quimicas. Cloruro
de cesio, oxigeno, cloruro de hidrégeno, cloruro de calcio, plata y tricloruro de
boro

En el caso de que predomine & enlace covalente, indique brevemente, justificando la
respuesta, lageometriay la polaridad de la molécula

Un compuesto gaseoso esta formado por un 22°4% de boro y € resto de fltor.

a) Calcule su férmula empirica

b) Diga cudl es su formula molecular s 0201 gr de este gas ocupan 0'054
litrosa 27°C y 710 mmHg de presion.

Pesos atébmicos: B=11 ; F=19

a) Calcule la pureza de una muestra de sodio metdlico sabiendo que  cuando 4°48

gr de la misma reaccionan con agua produce hidroxido sodico y se desprenden 1°4

litros de hidrégeno medidos a 25°C y 720 mmHg de presion.

a) Calcule la molaridad de la disolucion de hidroxido resultante si el volumen
total de lamisma es de 100 ml

Pesos atébmicos O=16 ; Na=23 ; H=1

TEMA 4: ENTALPIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS. ENTALPIA DE

REACCION Y DE FORMACION. ESPONTANEIDAD DE LAS
REACCIONES QUIMICAS. EQUILIBRIO QUIMICO.
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1.- SISTEMASY TRANSFORMACIONES TERM ODINAMICAS

Termodinamica quimica: Parte de la quimica que estudia las relaciones existentes
entre la energia 'y los cambios quimicos.

Termoquimica: Parte de la termodindmica quimica que estudia exclusivamente la
energia calorifica que acompafia a una reaccion quimica.

Sistema termodinamico:  Aquella parte material del universo que se esta
observando, es decir, la reaccion que estamos viendo.

Entorno: Es € resto del universo, que puede estar o no relacionado con € sistema

Los sistemas termodinamicos pueden ser de varios tipos:

Sistema termodindmico cerrado: No intercambia materia con el entorno pero si
intercambia energia.

Sistema termodinamico abierto: Intercambia materiay energia con el entorno.
Sistema termodinamico aidado: No intercambia ni materia ni energia con el
entorno.

Sistema homogéneo:  Son aguellos que congtan de una sola fase. Por ejemplo
cuando todas las sustancias que intervienen en una reaccion gquimica son gases.

4HCI(g) + O2(g) & 2H20(g) + 2Cl2(g)

Sistema heterogéneo: Son aguellos que constan de 2 o mas fases; por gemplo,
cuando en una reaccion quimica intervienen sustancias solidas y gaseosas.

CaCO3(9 a Co2(g) + Ca0 (9

Estado de un sistema: Forma de comportarse €l sistema en un instante
determinado.

Variables termodindmicas: Propiedades del sisema que son variables, que se
suelen especificar aparte de la composicion quimica y la concentracion de los
componentes dd sistema.  Son la presion, e volumen, etc. Pueden ser extensivas o
intensivas.

Variables extensvas. Son aguellas que dependen de la cantidad total de materia
presente en @ sistema. Por gemplo lamasa, € volumen y la cantidad de calor.
Variablesintensivas: Son aguellas que no dependen de la cantidad total de materia
presente en @ sistema. Por gemplo |a T2 lapresion y ladensdad.

Transformacion: Es un proceso en € que existe un estado inicial y un estado final.
Se caracteriza por € incremento que ha sufrido la variable en cuestion, y se calcula
por la diferencia entre el valor de la variable en el estado final y el valor en & estado
inicial. Estos incrementos pueden ser positivos, s la variable es creciente o negativos
S es decreciente.

Se dice que un sistema estd en equilibrio cuando es estable respecto a una
tranformacion infinitesimal, es decir, cuando € sistema sufre una transformacion
infinitesimal su estado apenas varia Esto implica que deben darse smultaneamente 3
tipos de equilibrio:
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Equilibrio térmico: Paraquela T2seala mismaen todo € sistema.

Equilibrio quimico Para que lacomposicion del sistema no varie con € tiempo.
Equilibrio mecanico: Quiere decir que no hay movimientos macroscépicos dentro
del sistema.

Atendiendo al estado de equilibrio, las transformaciones pueden ser:

Transformacion reversibles Cuando se rediza a través de una serie continua de
estados en equilibrio.

Transformacion irreversiblee  Cuando se redliza a través de una serie de estados
gue no son de equilibrio. Todas las reacciones que se producen en la naturaleza de
forma esponténea son irreversibles.

Transformacion adiabética: Aquela en la que hay transferencia de calor entre
sistemay entorno. Q cte.

Transformacion isotérmica:  Aquella en la que no hay trandferencia de T2 entre
sSistemay entorno. T2 cte.

Transformacion isobara: Aquella en la que no hay transferencia de presion entre
sistemay entorno. P cte.

Transformacion isdcora: Aquella en a que no hay transferencia de volumen entre
sistemay entorno. V cte.

Funcion de etado: Se llaman funciones de estado a aquellas funciones
termodinamicas que tienen la propiedad de que su valor dependen solo del estado del
sistema, es decir, que S en un sistema se produce una transformacion cualquiera
entre un estado inicial y findl, la variacion de las funciones de estado depende solo del
estado inicial y final, y no del camino por el que se redliza la transformacion. Estas
funciones de estado son: volumen, entalpia, presion y energia interna.

2.- PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA

Este principio establece que la energia de un sistema se conserva, es decir, que la
energia no se puede ni crear ni destruir, tan solo se transforma.

Para explicar e primer principio de la termodindmica se utilizan 2 funciones de
estado: energia interna y entalpia:

Energia interna: La energia interna de un sigema es una funcion
termodinamica extensiva y de estado. Se representa por “U” e indica la
energiatotal del sistema.

DU=Q-W

Entalpia: Es una funcion termodinamica extensva y de estado. Se
representa por “H” e indica la medida del contenido calorifico de la
sustancia. Mateméticamente se expresa:

H=U+PV
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Hay 4 tipos de entalpias: de formacion, de reaccién, de combustion y de
enlace.

2.1.- Entalpia de formacion

L as entalpias de formacion de un compuesto se representa por DHf y se define
como & caor que se absorbe 0 se desprende cuando se forma 1 mol del compuesto a
partir de los elementos que lo componen.

Si la reaccion se redliza en condiciones estéandar (P=1 at. T 25°C), la entalpia de

formacion se representa por DHf .

2.2.- Entalpia de reaccion

Se representa por DHOr y esiigual a la diferencia entre la suma de las entalpias
de formacion correspondientes a n° de moles de los productos que se forman menos la
suma de las entdpias de formacion correspondientes al n° de moles de los reactivos que
desaparecen.

DHS = S (np DHOp) -S (nr DHOr)

Donde np esel n° de moles de los productos y nr € n° de moles de los reactivos.

2.3.- Entalpia de combustion
El calor desprendido cuando se quema 1 mol de un compuesto en € seno de

oxigeno a presion cte. Se representapor DHec.

2.4.- Entalpia de enlace

Se llama asi ala energia que se necesta para romper 1 mol de un enlace.

Mediante la entalpia de enlace podemos calcular la entalpia de reaccion cuando
no conocemos las entalpias de formacion de los reactivos y las de los productos, es decir,
cuando no podemos aplicar la expresion anterior.

Si la entalpia de enlace es muy dta, d enlace es muy fuerte. Cuando un enlace se
rompe, se absorbe energia; en cambio cuando se forma un enlace se libera energia,
entonces el cador de reaccion, en funcidn de la formacion y rotura de enlaces, viene dado
con bastante aproximacion por la siguiente expresion.

DHOr=S (energiade enlaces rotos) -S (energiade enlaces formados)

3.- ENERGIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS

En una reaccion quimica hay que considerar los cambios de materiay los cambios
de energia.

El calor absorbido o desprendido en una reaccion quimica se llama calor de
reaccion.

Seglin como sea el calor de reaccidn se clasifican las reacciones en:
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Exotérmicas: Son reacciones en las que se produce un desprendimiento de
caor.

Endotérmicas: Son reacciones en las que se produce una absorcion de calor.

Se escribe el calor de la reaccion a la derecha de la misma con signo menos (-) s
es exotérmicay con signo més (+) s es endotérmica

L os compuestos cuya formacion se realiza mediante una reaccion exotérmica son
estables mientras que los que se redlizan mediante una reaccion endotérmica son
inestables.

L as reacciones quimicas se redlizan:

A presién cte: Son las mas frecuentes y en ellas € calor de la reaccion a
presion cte esigual alavariacion de entapia de sistema.

Qp: DH

A volumen cte.: En este caso el calor de reaccion avolumen cte esigual ala
variacion de la energiainterna de la reaccion quimica.

Qv = DU

Ambos calores estan relacionados entre Si:

Qp=Qu+DnRT

Donde: Dn = n° de moles final — n° de molesiinicial
R = ctedelosgasesy puede ser:

Atm. |
0082
°K mol

Kcal
0°001987

°K mol

KJ
0°008279

°K mol

En sdlidos y en liquidos el n° de moles es constante por lo que se cumplira que

Qv=Qp.
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Como las reacciones quimicas suelen darse a preson cte y en estas condiciones

Qp esiguad a DH se suele hablar de entalpias de reaccion en lugar de calores de
reaccion.

Por tanto una reaccion seri exotérmica cuando € incremento entalpico sea
negativo y serd endotérmica cuando sea positivo:

DH (+) >0 — *"Reaccidon endotérmica
DH (-) <0 — ”Reaccion exotérmica

4.-LEY DE HESS

Estaley calculalas variaciones de calor de las reacciones quimicas y dice:

“ El calor total absorbido o desprendido en una reaccion solo depende del
estado inicial y final de la misma y no de los estados intermedios por los que pasa la
reaccion quimica.”

La ley de Hess permite tratar las ecuaciones termoquimicas como reacciones

algebraicas pudiendo sumarlas, restarlas, multiplicarlas por agun nimero, etc.; y los
calores de reaccion se suman, restan, etc de igual manera que las ecuaciones.

5.- ESPONTANEIDAD DE LASREACCIONESQUIMICAS

Como sabemos, los procesos espontaneos son irreversibles y, por tanto, es
importante establecer criterios que permitan determinar s una reaccion quimica es
reversible o irreversible. Para ello necesitamos utilizar nuevas funciones termodinamicas:
entropia y energia libre de Gibbs.

5.1.- Entropiay energia libre de Gibbs. 2° principio de la termodinamica

La entropia es una funcion termodindmica extensiva y de estado, que se
representa por laletra “S”.

Se define como la medida del desorden de un sistema. En la naturaleza todo
tiende a estado de mayor entropia o mayor desorden ya que asi es mas estable. Por
tanto:

DH (+)>0 A Reaccion ireversibleo espontanea

La|DH = 0 & Reaccién reversible o equilibrio nanera

DH()<0 {Dsx = S(np =p) - DSr 1)

O sea, que de la misma forma que se definen las entdpias de reaccion pueden

definirse las entropias de raccion (Dsr).

Si la reaccion transcurre en condiciones estandar, la entropia viene dada por la
expresion anterior donde np y nr son el n° de moles de los productos y de los reactivos
respectivamente, y Sp y S°r las entropias molares de los productos y de los reactivos.
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La entropia aumenta al aumentar la temperatura, aumentando el desorden.

El 2° principio de la termodinamica se puede expresar de la siguiente forma:
“ El desorden total del universo o la variacion de la entropia del universo no
disminuye nunca” .

Por tanto tenemos ahora que una reaccion quimica tiene tendencia a producirse
espontaneamente s disminuye su entalpiay aumenta su entropia:

\Dlj<o

Espontaneidad de una reaccion \&

>0

Pueden pasar 3 cosas:

Que se den las 2 condiciones & el proceso es espontaneo

Que no se den ninguna de las 2 condiciones & € proceso es no
espontaneo.

Que se de 1 de las 2 condiciones y la otra no. En esta situacion, € proceso a
VeCes es espontaneo y aveces no 1o es.

¢, De qué depende que & proceso sea esponténeo 0 no? Pues depende de la
Energia libre de Gibbs o de la entalpia libre, para procesos que trancurren a presion cte,
gue son los mas frecuentes en quimica.

Estafuncion se representapor laletra “G”:

sDes<o a(Pe=Di-1Ds

Si DG =0 & Estamos en lasituacion de equilibrio. El proceso es reversible.
SiDG > 0 & El proceso es forzado.

Y también, al igua que la entalpia y la entropia, la energia libre de Gibbs de
reaccion se representapor DGOr y se calcula utilizando la expresion:

D = Snp Dew) - Sr Do)

6.- EQUILIBRIO QUIMICO

El equilibrio es una reaccion reversible en la que permanecen invariables las
concentraciones de reactivos y productos, y en la que la variacion de energia libre de
Gibbs de los reactivos es igual ala de los productos.
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DG reactivos = DG productos (m— Dep = 0 —>

DG en d equilibrio = 0

Consideremos la siguiente reaccion:
aA + bB —g>+ dD

En el instante inicial solo hay reactivos, las concentraciones de los productos son
nulas, la velocidad de reaccion para formar C y D serd méxima y va disminuyendo a
medida que las cantidades de A y B van disminuyendo.

S consideramos la reaccién inversa, en e momento inicial la velocidad
paraformar A y B seranula e ira aumentando a formarse cadavez mas Cy D.

Si la velocidad de reaccion directa va disminuyendo y la velocidad de
reaccion inversa va aumentando, llegara € instante en el que esas 2 velocidades se
iguaen. Endicho momento se dice que se ha alcanzado € equilibrio quimico.

Todas las sustancias se consumen a la misma velocidad con que se forman, por o
cua la composicidn del sistema permanece invariable.

En el equilibrio se cumple:

V1= V2

Siendo V1 lavelocidad de la reaccion directay V2 la velocidad de la reaccion
inversa.

Experimentalmente, se ha comprobado que en el equilibrio e producto de la
concentraciones molares de los productos elevadas a una potencia igual a sus
coeficientes estequiométricos, dividido por el producto de las concentraciones molares
de los reactivos, elevadas a una potencia igual a sus coeficientes estequiométricos, es cte
para una T2 dada.

Esta constante se denomina constante de equilibrio y se representa por
Kc.

Donde [ * ] = concentracion molar ( moles/ litro ) = molaridad.

La cte de equilibrio puede expresarse también en funcién de las presiones
parciales. En este caso la cte se representa por Kp .

PA Ps
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Donde P = presion parcial = PTOTAL X, donde X eslafraccién molar que
equivale a cociente entre el N° de moles en € equilibrio y & n° total de moles.

Las 2 ctes de equilibrio Kc 'y Kp se pueden relacionar entre i, lo que facilitara
enormemente la resolucion de problemas.

c d
[C] [D] En un gas encerrado en un recipiente
Kc=— secumplee PV = n R T.
a b
[A] [B] Despejando la presion:
n
> P=—RT =[*]RT
\Y
c b
PC PD Ahora este valor de P lo
sustituimos
Kp= en la expresion de Kp:
a b )
PA PB

_[CIF RTY [D]° (Rﬂd_ [CI° [D]" RT)® (RT)

Kp = = : —>
[A]* RT®[B]° RT)" [A]*[B]” (RT)* RT)"
c+d
(RT ctd-(a+b
Kp= Kce ——— = Kce (RT) :|'> Por tanto:
a+b

(RT)

Dn
Kp = Kc (RT)

6.1.- Relacion entrela energialibre de Gibbsy la cte de equilibrio

La energia libre de Gibbs se ha definido mediante la expresion:
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G=H-TS
Y laentalpia mediante la expresion:
H=U+pV
Por tanto sustituyendo € valor de H en la expresion anterior:
G=U+pV-TS
Diferenciando esta expresion, y como en el equilibrio T = cte. resulta:
(* dG =dU + pdvV + Vdp - TdS
Segln el primer principio de la termodinamica:
dUu = dQ - pdVv

Y en los procesos reversibles se cumple que dQ = T dS; s sustituimos dQ por
su valor en laexpresion del primer principio de la termodinamica:

du = TdS - pdv
Considerando esta expresion con (*) resulta que:
dG = Vdp
A partir de la ecuacion de los gases se obtiene que para 1 mol:
V=—

P

dp
Portanto: dG = RT ——
]

Integrando esta ecuacion desde las condiciones estandar hasta T y P se obtiene:

dG = RT dp/p & G-G =RTlInp

A partir de esta expresion se obtiene la variacion de energia libre de Gibbs
correspondiente al equilibrio.

Asi s condgderamos la reaccion quimica del principio, la variacion de energia libre
viene dada por la expresion:

Dce = S(np Deop) - S(nr Deor)
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DGop y DGor se obtienen aplicando la ecuacion anterior:
G—-G°=RT Inp acadauno delos componentes de esta reaccion:
SnpDG% = ¢cGC - RTINPS+ dGD - RT InPy”
SnrDGr = aGA - RTInPa* + bGB - RTInPg

DGo = cGC-RTINPL+ dGD-RTINPyY-aGA + R T InP,®—bGB +
+RTINP"=

a b
PA PB
=cGC +dGD —aGA —-bGB + R T In =
c d
PC PD
a b
PA PB
=DG + RTIn
c d
PC PD
En el equilibrio DG =0 por lo que
a b c
d
PA PB PC PD
DGe=RTIn ————= -RTIn
PC® PD“ PA® PB®
Con lo que:

DG = -RTInKp

6.2.- Equilibrios heterogéneos

Se dice que un equilibrio es heterogéneo cuando coexisten en é sustancias que se
encuentran en distinta fase, por gemplo, solidos y gases; solidos y liquidos; liquidos y
gases, etc.

Un equilibrio heterogéneo es el siguiente:

2CO(@ a C(9 + CO.(g)
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Lacte K, de este equilibrio aplicando la expresion seria:

Pc. PCO,
Kp = -
P> CO

Las presiones parciales de las sustancias solidas a T2 cte, son constantes, por 1o
tanto, la presion parcial del C (s) puede englobarse en la cte de equilibrio Kp resultando:

PCOZ

P> CO

Igualmente la K¢ seria:

[CO.] [C]
Ke= ——
[COT*

Como la concentracion de los solidos puros viene a ser la misma por unidad de
volumen equivalente a la densidad, la cual es cte para una T2 dada, la concentracion del
C (s) == puede considerar cte e incluirse en la cte de equilibrio, con lo cual:

[ CO:]
Ke = ——
[COJ?

Por tanto, como regla general aplicable a los equilibrios heterogéneos, se puede
decir que en las ctes de equilibrio solamente intervienen las sustancias gaseosas.

7.- FACTORESQUE AFECTAN AL EQUILIBRIO. LEY DE LE-CHATELIER

Las variables que rigen a un equilibrio quimico son 3: concentracion_de los
componentes, presén y temperatura.

El equilibrio se puede desplazar variando algunas de esas magnitudes. El sentido
hacia el cual se desplaza € equilibrio viene dado por la ley de Le-Chatelier. Esta ley
dice:

Sempre que en un sistema en equilibrio se modifiquen las condiciones de
presion, T® o concentracién, el sistema evoluciona en e sentido de restablece las
condicionesiniciales. Ejemplo:

Sealareaccion: N, + 3 H, 23N, DH=-24 Kcd

Temperatura:
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Si aumento la T2 : Favorezco la reaccion endotérmica. La reaccion iréd hacia
laizquierda, por lo tanto obtengo N, y H,.

Si disminuyo la T2 : Favorezco lareaccion exotérmica. La reaccion ira hacia
la derecha, por lo tanto obtengo NHs.

Por lo tanto en una fébrica de obtenciébn de amoniaco se trabajara a bajas

temperaturas.

Concentraciones:
¢ [ N2] : Lareaccion ird haciala derecha obteniéndose NH3
¢ [ N2] : Lareaccion ira hacialaizquierda obteniéndose H2 y N2
+ [ H2] : Lareaccion ira hacia la derecha obteniendose NH3
¢ [ H2] : Lareaccion ird hacialaizquierda obteniéndose H2 y N2
¢ [ NH3] : Lareaccion irahacialaizquierda. Obtengo H2 y N2
¢ [NH3] : Lareaccion iré haciala derecha obteniéndose NH3

En la obtencién de amoniaco, se trabaja con altas concentracionesde N, y H, y

se extrae el NH; a medida que se obtiene.

Presoén:

Si aumenta la presion, disminuye el volumen, por lo tanto la reaccion ir4 hacia

donde tengamos menos volumen y viceversa:

¢P : ¢V por lo que lareaccion va hacia la derecha obteniéndose NH3
¢ P: ¢V por lo que lareaccion va hacia laizquierday obtengo N2y H2

Por tanto, para obtener amoniaco se debe trabajar a altas presiones.

PROBLEMASTEMA 4

1-

Dadas las variaciones de entalpia para las siguientes reacciones, calcule DH para la
reaccion en negrita

2Hz (9) + 02(9) D 2H0() DH =-569'35 KJmol

Hz(9) + O2(9) D H20: () DH =-18726 KJmol

2H:0:(g) & 2H0() + O.(9) DH=?

Calcule la variacion de entalpia (empleando la ley de Hess) de la reaccion en negrita
apartir de los siguientes datos:

Ha(g) + 12( & 2HI(g) DH =51'83 KJmol
H2(g) + 12(g) & 2HI (g) DH =-11'28 KJ¥mol
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|2(S) E‘i |2(g) DH=2

Dadas las siguientes ecuaciones termoquimicas, cacule DH para la reaccion en
negrita:

2Fe(s) + 0,(g) A 2FeO (9 DH =-266"26 KJmol

4Fe(s) + 30,(g) A 2Fe0s(9 DH = 165946 KJmol
4Fe0 (s) + 0,(g) a 2Fe0;(9) DH ="

Calcule el calor de la reaccion en negrita con estos datos:
DHNo (@ = 9029 KJImol

DHNoz (@ = -33'56 KJmol

2NO(g) + O2(g) & 2NO;(g)

Calcule el calor de lareaccion en negrita con los datos siguientes:
DHf ¢s2y=-15"84 Kca/mol

DHf ccia gy =336 Keal/mol

DHf s2CI2 (1) = 14’3 Kca/mol

CS:(I) + 3Cl2(g) & CCli(I) + SClx (1)

Calcule €l calor de las reacciones en negrita con estos datos:

DHf co (g =-26"41 Kca/mol DHf co2(g=-94'05 Kcal/mol
DHf rep0s (9 = 198’50 Kcal/mol DHf reo (9 =64'30 Kcal/mol
FeOs(s) + CO(g) a 2FeO (s) + CO,(q) DH, =7
FeO () + CO(g) a Fe(s) + CO.(g) DH,=7

Calcule el calor de combustion del benceno sabiendo que:
DHf cene gy = -11'6 Kca/mol

DHf cop () =-94°05 Kcal/mol

DHf H20 () = -63'32 Kcal/mol

CeHs (1) + 15/20,(g) & 6CO,(g) + 3HO ()

Calcule €l calor necesario para la descomposicién de 1 mol de carbonato cécico,

sabiendo que:

DHf cop () =-94°05 Kcal/mol

DHf cao( =-151"90 Kca/mol

DHf cacos 9 = -288'5 Kcal/mol
CaCO;(s) & CO,(g) + CaO (9

Dadas las ecuaciones termoquimicas siguientes, halle el calor de la reaccion en

negrita:
YN, (@) + O2(g) a NO; (g) DH =-803 Kca/mol
N2(g) + 20:(g) & N0, (g) DH =-23"44 Kca/mol

N;O, (@) & 2NO;(g)

DHof NaOH (s) = 1019 Kcal/mol
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DHOf ci (= -22°06 Kcal/mol

DHOf naci 9 = -98723 Kcal/mol

DHof H20 (I) = 6332 Kcal/mol

NaOH (s) + HCI(g) & NaCl (s) + HO (I)

Calcule d calor de formacion del propano conociendo:
DHOc c3ng = -2220 KJmol

DHOf 11,0=-286 KJmol

DHOf ¢0,=-393'5 KIYmol

Sabiendo que los calores de combustion del hidrogeno (gas), carbono (grafito),
eteno (gas) y etano (gas) son, respectivamente, -286'2, -407°1, -1297°0 y —1550'2
KJmol, calcule:

a) El calor de formacion del eteno (gas) y del etano (gas).

b) El calor intercambiado cuando el eteno se transforma en etano

El carbono a alta temperatura reacciona con vapor de agua produciendo monéxido
de carbono e hidrégeno. EI monodxido de carbono obtenido puede reaccionar
posteriormente con vapor de agua produciendo dioxido de carbono e hidrégeno.
Calcule las entalpias de ambos procesos, sabiendo que las entalpias molares de
formacion de los compuestos implicados son: mondxido de carbono = -1104'4;
di6xido de carbono = -393'1y agua (vapor) = -241'6 KJmol.

Sabiendo que para la reaccion siguiente DHOr = 33396 KI¥mol a 25°C, ¢, cuanto
vale d calor de formacion estandar del Al,O; a esatemperatura? 2
AlLO; & 4Al(s + 30:(9)

Escriba las ecuaciones quimicas correspondientes a los procesos de formacion, a
partir de sus elementos, dd didxido de carbono y didxido de azufre y la reaccion
de combustién del disulfuro de carbono. Determine también la entalpia de
formacion del disulfuro de carbono.

DHf co2= -393 KJmol

DHf so2 = -296 KJmol

DHf cs2 = -1073 KJmol

Escriba las ecuaciones quimicas correspondientes a los procesos de formacion, a
partir de sus dementos, del diéxido de carbono, agua y écido metanoico y la
reaccion de combustion del &cido metanoico. Determine también la entdpia de
combustién de este &cido.

DHf co2= -405 KJmol

DHf H20 = -286 KJmol

DHf Heoon = -415 KJmol

Para la siguiente reaccion calcule el calor de formacion a 25°C del sulfuro de
plomo (I1). Los calores de formacion estandar a 25°C del PbO (s) y del SO,(Q)
vden -2179y —-226"1 KJmol.

2PbO (s) + 2S0, (g) &2PbS (g) + 30, (g); DHer =83941 K J/mol
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Calcule DG a 25°C para la reaccion siguiente sabiendo que:
DHof (25°C) 3= -45"98 KJmol

DS (25°C) nns= 19228 Jmol

DS (25°C) n2= 19102 Jmol

DS (25°C) 1,= 13083 Jmol

N2(g) + 3H2(9) & 2NH;(g)

Cdcule el DH para la siguiente reacciéon conociendo las entalpias estandar de
formacion de:

DHof so2 = -289'67 KJmol DHof sSo3 = -382'55 KJmol
280,(g) + 02(9) & 2S0s(g) DH=2

Para una reaccion dada entre gases ideales se cumple que DH® = 4180 KJy DS =
1254 Jmol K. Calcule DG a 298°K.

Sabiendo que € calor de formacion del didxido de carbono (gas) a 25°C es de —
39312 KJImol a presion constante, halle el calor avolumen constante.

Sabiendo que € calor de formacion del agua (sdlida) a presion constante es de —
241°60 KJmol, calcule €l calor de formacién a volumen cte a 18°C.
Calcule por encima de qué temperatura serd esponténea una reaccion entre gases s

DH°=4320 KJ y DS°=1300 KJmol K

Para una reaccion DS* =209 Jmol K a25°C. ¢ Cuanto tendré que valer DHO para
gue esa reaccion sea espontanea?

En un recipiente de 1 litro tenemos inicialmente 0°7 moles de PCls. S calentamos a
250°C , en € equilibrio se forman 0’2 moles de Cl,. Calcule la constante de
equilibrio correspondiente a la reaccion de disociacion de PCls y las
concentraciones de cada una de las especies en € equilibrio.

Calcule €l valor de la cte de equilibrio K, sabiendo que a 300°K, K. toma €l vaor
de 4’9 paralareaccion: N,O, 2NO; () —>

En un recipiente de 1 litro se introducen 03 moles de CO, y 06 molesde H, y se
calienta a 1000°C hasta alcanzar el equilibrio. Calcule e n° de moles en el
equilibrio de las distintas especies, sabiendo que lacte K. esigual a1°30.

El pentacloruro de antimonio se disocia en un 292 % a 182°C y a 1 atm de
presion, en tricloruro de antimonio y cloro. Calcule K, y K. a dicha temperatura

En un matraz de 1 litro se introducen 0"2 moles de pentacloruro de antimonio y se
calienta a 300°C. A esta T2 el grado de disociacion es de 0'50. Cdcule @ n° de
moles de cada componente en el equilibrio, la preson en el interior del matraz y la
cte K.
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A 400°C una mezcla de hidrégeno, yodo y yoduro de hidrogeno contiene en el
equilibrio 0°0031 moles de hidrogeno y de yodo, y 0°0239 moles de yoduro de
hidrégeno por litro. Calcule:

a) Lapresion tota de lamezcla
b) Las presiones parciaes de los componentes.
c) Ko y Ke

A 298K la K para la disociacion del N,O, en NO,, vale 0'141 atm. Calcule la
concentracion de NO, que est& en equilibrio con 0°0072 moles de N,O, a dicha
temperatura en un recipiente de 0'250 litros.

Una mezcla en equilibrio en un matraz de 4 litros contiene 2 moles de Br,, 125
moles de H, y 0'5 moles de HBr. Calcule la cte de equilibrio a 25°C.

La constante de equilibrio para la reaccion siguiente es 2°'2. En un recipiente de 1
litro se han puesto 01 mol de CIsP y luego se introduce Cl, hasta que la
concentracion en e equilibrio del Cl, es de 0'3 moleg/litro. ¢, Cuanto ClsP se
convierte en ClsP? ¢, Cuanto ClsP se convertiriasi la concentracion de equilibrio del
Cl, seincrementase hasta 1'5 moled/litro?

A 457°K y 1 atmdsfera de presion  NO, esta disociado un5 % de acuerdo con la
ecuacion siguiente:
2NO2(g) & 2NO(g) + 0:(g). CalculeK. y K,

En un matraz de litro se colocan 6 gramos de pentacloruro de fosforo, se hace e
vacio, se cierra @ matraz y se calienta a 250°C. El pentacloruro de fésforo se
disocia en tricloruro de fosforo y cloro, y la presién acanzada es de 2078 atm.

CalculeKpya.

A 35°C la cte K, para la disociacion de N,O es 0°32 atm. Calcule las presiones a
las cuales estd disociado aesta T2 en un 25 %y un 50 %.

Para la reaccion entre gases idedles 2 A + B & A,B las presiones de
equilibrio a una T2 dada son de 1 atm para A, 2 atm para B, y 1'5 atm para A,B.
Calcule € valor de la cte de equilibrio.

Calcule K, paralareaccion N, + 3 H; A 2NH; a700°C sabiendo que D
S°=-47'4 cal/mol-K yque DH =-22000 cal.

A 300°K y 1 atm de presion el N,O, esta disociado en un 20 % en NO,. Calcule la
K, Y lavariacion de energia libre de Gibbs.

Calcule K, y DG, para la reaccion en negrita, a 1573°K, sabiendo que el 63 % de
una mezcla equimolecular de CO, y H; se convierte en CO y H,0O al alcanzar €l
equilibrio. CO; (g) + H2 (g) & CO (g) +H0 (g)

Calcule la variacion de energia libre de Gibbs a 25°C, para la reaccion en negrita, s
la presién parcial de cada gases 0°02 atm.
280;(g) & 250 (9) + O:(g)
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Si consideramos la reaccién gaseosa:
A+B & C +D DH<0. ¢Como variala concentracion de D si:

a) A una T2 constante disminuimos el volumen

b) Disminuimos la concentracion de A

C) Aumentamos la concentracion de C avolumeny T2cte.
d) Disminuimos la T2a volumen cte.

) Afiadimos un catalizador.

AUTOEVALUACION TEMA 4

1-

6.-

Formule o nombre los compuestos siguientes:

a) Nitrito de potasio d) HCIO
b) Oxido de estario (1V) ) SrCl,
C) Propino f) CH;-CH,-CHO

Indique la geometria que predice el modelo de repulsion de los pares de electrones
de la capa de valencia para las moléculas BCl; y HO.

Indique también €l tipo de hibridacion del &omo centra en cada una de élasy la
polaridad de las mismas.

El SO; se disocia con absorcion de calor segun la reaccion:
2S0;(g) & 280:(g) + O:(9)
Explique como afectaria a la posicion del equilibrio:

a) Un aumento delaT?
b) Una disminucién de la presion
C) Un aumento de la concentraciéon de O,

Dadas las configuraciones electronicas:

15" 25 p? 1§ 28 p° 1§ 25 p° 1" 28" p° 3s'
Indique razonadamente:

a) Grupo y periodo de la tabla periddica a que pertenecen cada  elemento
b) El elemento que posee lamayor energia de ionizacion

C) El elemento que tiene mayor radio atémico y € de menor.

En un recipiente se introducen 2'94 moles de |, y 81 moles de H, estableciéndose el
equilibrio:
2(Q) + Hz(g) —RHI(9)

forméandose 560 moles de yoduro de hidrégeno.

a) Calcule la cte de equilibrio K de lareaccidn
b) ¢Cuanto HI se formard s se afiade 1 mol de yodo a equilibrio anterior ala
mismaT?2?

El cloruro de etilo puede obtenerse por 2 vias:

ViaA CyHs(g) + Cl2(g) & CHsCl (g) + HCI (g) DS= 2¥mol-K

ViaB CyHs(g) +HCl(g) & CHsCl(g) DS=-129 Jmol-K

Por otra parte se sabe que a 25°C el calor de formacion dd C;HsCl esigual a—104"9
KJmol y el calor de formacion dd é&cido clorhidrico es de -92°'3 KJmol. La
entalpia de formaciéon del C;Hg es de -84'7 KJmol y la del C;H, es igual a 523
KJImol. Justifique cual de las 2 vias es la més favorable.
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TEMA 5. REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE PROTONES O
REACCIONES ACIDO-BASE

1.-CONCEPTOSDE ACIDO Y BASE

1.1.- Teoria de Arrhenius

Para Arrhenius un &cido es aguella sustancia que disuelta en agua se disocia
dando iones hidrégenos (H") y una base es aquella sustancia que disuelta en agua se
disocia dando iones OH".

Los &cidos y las bases reaccionan neutrdizando sus caracteres por la unién del
OH’ de las bases con & H* de los &cidos formando agua.

Estateoria presenta algunas limitaciones:

El disolvente siempre tiene que ser agua

Excluye a aquellas sustancias como € amoniaco, de caracter basico, que no
contiene OH".

Ejemplos de acidos seguin la teoria de Arrhenius:

HNO3 &a H' + NOs
H2S04 &a 2H' + SO~
H3PO4 & 3H" + PO
HCI &a H +

Ejemplos de bases segin la teoria de Arrhenius:

NaOH &a OH + Na
Ca(OH), & 20H + ca&*
Fe(OH); & 30H + Fe*

~

Sn(OH), & 40H + Sn™

Si reaccionan entre si un acido y una base, neutralizaran sus caracteres (OH) y
(H") formando H20.

~

NaOH + HCI a H20 + NaCl
H2SO4 + 2KOH &a 2H20 + K2S04

~

2H3PO4 + 3Ca(OH)2 a 6H20 + Ca3 (PO4) 2
1.2.- Teoriade Bronsted y Lowry
Los inconvenientes de lateoria de Arrhenius desaparecen con esta teoria.

Segln la misma, &cido es aquela sustancia capaz de ceder protones y base
aquella sustancia capaz de aceptar protones.
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Si una sustancia cede protones es porque otra los ha aceptado. Por tanto, segin
esta teoria, no se puede hablar de &cidos y de bases aidados, hay que hablar de pares
“écido-base’

Por tanto, en una reaccion cada &cido tiene su base conjugada y cada base su
&cido conjugado siendo los pares conjugados los que se diferencian en un proton.

~

HCl + H20 a CI' + H;0"
Acido base base Acido
conjugada conjugado
del &cido dela base

NH3 + H20 a NH4' + OH’
Base Acido Acido base

conjugado  conjugada
& j delabase  dd &cido

Vemos que € agua puede actuar como &cido y como base, seguin las sustancias
con las que se ponga en contacto. A estas sustancias se les llama anfalitos, y por ello el
agua puede autoionizarse.

Si ponemos 2 moléculas de agua en contacto, una cederia 1 proton y otra lo

aceptaria:
7

H20 + H20 & OH + H30'
Acido base base acido
conjugada  conjugado
del acido  delabase

Por tanto, segin esta teoria, las reacciones entre un acido y una base son
reacciones de transferencia de protones del écido ala base.

2.- FUERZA RELATIVA DE ACIDOSY BASES

Segln las definiciones anteriores un &cido es fuerte cuando tiene una gran
tendencia a ceder protonesy por tanto estaré fuertemente disociado, y su base conjugada
tendré poca tendencia a captar protonesy serd una base débil.

Por tanto, cuanto mas fuerte sea un acido, mas débil es su base conjugada, y
viceversa
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Al equilibrio de disociacion de un &cido le podemos aplicar la ley de accidn de
masas y la cte de equilibrio que se obtiene se denomina Ka (constante de acidez). En el
caso de las bases obtendremos la Kb (cte de basicidad)

Cuanto mayor sea Ka més fuerte es el &cido; igual para Kb, cuanto mayor sea Kb
més fuerte ser la base.

Supongamos un &cido cualquiera:
HA a H + A
c(la) ca ca

n° de moles ionizados
Donde: a = grado deionizacion =

n° total de moles

[H'] [A] ca ca caz2
Ka = = =

[HA] c(1-a) 1-a

S € acido tieneun a @10° ——T%a)@1

y la cte de acidez

Ka = Ca?

3.- CONCEPTO DE pH

El pH eslamedida de acidez de las sustancias en disolucion.

Se denomina producto ionico del aguay se representa por Kw al producto de la
concentracion de H30" del agua por la concentracién de OH™ del agua.

Kw = [H30"] [OH']
Kw = [H"] [OH]

Kw tomad valor de 10™, con lo que:
10™ = [HsO0"] [OH] por tanto:

[H:0'] =107 y [OH] =107
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Mateméticamente se define el pH como:

pH
pH

-log[ H"]
-log [ H3O"]

Por tanto podremos saber cual es el pH neutro:
Si [ H301 =107, e pH serdd og 10" =7

Por tanto & pH neutro es 7, por debgo del cual una sustancia es &cida y por
encima del cual es bésica.

Una disolucion ser&:

Acida & [H307] > 107 ; pH<7
Basica & [H30] < 107 ; pH>7
Neutra & [H307 = 10" ; pH=7

Igual que hemos definido el pH, también podemos definir el pOH. El pOH esla
medida de la basicidad de una sustancia en disolucion y mateméticamente se expresa
como:

pOH = -log[ OH]

de modo que se cumple:

pH + pOH = 14

4.- HIDROLISIS

El término hidrdlisis significa ruptura por € agua
Se produce la hidrélisis siempre que tiene lugar la reaccion entre un cuerpo
compuesto (unasal) y el agua. Es un proceso inverso ala neutralizacion

Segln la naturaleza de la sal, pueden darse 3 tipos de hidrdlisis:
Hidrolisis de una sal que proviene de un &cido fuerte y una base débil
Por ggemplo, hidrélisis del cloruro amdnico, que es una sal que proviene del
acido clorhidrico que es fuerte y del amoniaco que es una base débil. Los
pasos a seguir son los siguientes:

1. Enprimer lugar la sal sedisocia:
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~

NH4Cl & NH4" + CI

2. Ahora, € ion que proviene del compuesto débil reacciona con el agua:

~

NH4" + H20 & NH3 + H30'
Caracter acido

Se originan iones hidronio, por lo tanto la hidréliss deuna sal  de &cido
fuerte y base débil presenta caracter acido.

Hidrdlisisde una sal de acido débil y base fuerte

Por gemplo, hidrélisis del etanoato sddico, que proviene del acido etanoico
que es débil y del hidréxido sodico que es una base fuerte. Los pasos a
seguir son [os mismos que antes.

CH3-COONa & CH3-COO + Na'

CH3-COO + H20 a CH3-COOH + OH-
Caréacter

basico

Hidrdlisis de una sal de &cido débil y una base débil

Por gemplo, hidrélisis del acetato amodnico o etanoato amonico, que
proviene del acido etanoico que es débil y del amoniaco que es una base
también débil :

~

CH3-COONH4 & CH3-COO + NH4"

~

CH3-COO + H20 a CHS3-COOH + OH°

~

NH4" + H20 & NH3 + H30"

Como ambos provienen de compuestos débiles, los 2 reaccionaran con el
agua y vemos gue obtenemos caracter acido y basico. El caracter de esta
hidrélisis dependera de:

[H;0'] = [OH] : neutra

[Hs0'] > [OH] : &cida
[HsO < [OH] : basca

5.- DISOLUCIONES REGULADORAS
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Se llaman disoluciones reguladoras, amortiguadoras o disoluciones tampon a
aquellas disoluciones formadas por una mezcla de un &cido débil con una de sus sales o
una base débil con una de sus sales.

Por glemplo, mezcla de écido acético (vinagre, que es un &cido débil) y acetato
sodico o bien mezcla de amoniaco y cloruro aménico.

Reciben & nombre de reguladoras porque ofrecen gran resistencia a cambiar su

pH, variando € pH poco frente a la adicion de &cidos o bases fuertes en pequefias
cantidades.

6.- REACCIONES DE NEUTRALIZACION. VOLUMETRIAS. INDICADORES

Las reacciones de neutralizacion son las que se producen entre un &cido y una
base, y en ellas los H' del &cido se neutraizan con los OH™ de la base originando agua.
Por tanto:

ACIDO +BASE & SAL +H,0

En las reacciones de neutralizacion se cumple que el n° de equivalentes del &cido
esigual a n° de equivalentes de la base, es decir:

Va Na = Vb Nb

Donde V esel volumen (a=del &cido y b= delabase) y N lanormalidad.

Los indicadores son unas sustancias que tienen la propiedad de cambiar de color
al ponerse en contacto con un écido o con una base.

L os mas corrientes son:

Fenolftaleina: Con &cido: INCOLORA
Con baset ROJA

Tornasol: Con &cido: ROJO
Con base: AZUL

Mediante los indicadores podemos conocer cuando se produce la neutralizacion
de un &cido con una base. Para ello se utiliza e méodo volumétrico. Este método
también se emplea para conocer la concentracion de un écido o de una base.
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PROBLEMASTEMAS

El 4cido fluoracético tiene una K, = 26 - 10°. ¢ Cual serala concentracion de &cido
necesaria para que la concentracion de iones hidrogeno seaigual a 2-10° ?

Calcule la molaridad de una disolucion acuosa de amoniaco para que la
concentracion de iones hidroxido en el equilibrio seade 1'5 - 10°.
Dato: Kp=175-10°

A 25°C una disolucion 10° M de amoniaco esta ionizada en un 13 %. Calcule la
concentracion de las diferentes especies en equilibrio y la cte de ionizacion del
amoniaco.

El porcentaje de ionizacion de una disolucion 0'1 M de cierto &cido es de 1'34 %.
Calcule la cte de ionizacion de dicho &cido.

Halle la cte de ionizacion de un &cido, sabiendo que en una disolucién acuosa 0°03
M del mismo la concentracion de iones hidronio es 28 - 10° M.

Halle la concentracion molar de una disolucion de HNO, que estéionizadaen un 57
% s su cte de equilibrio tiene un valor de 5 - 10

Calcule la concentracion de iones hidronio, de iones hidréxido y e pH de las

siguientes disoluciones:

a) Una solucion formada por dilucion hasta 500 ml de 1 ml de disolucién de
&cido nitrico del 86 % y densidad 1°47 gr/ml

b) Una disolucion preparada por adicion de 1'71 gr de hidréxido de bario a
100 ml de hidréxido de bario.

Calcule & pH de una disolucion acuosa de &cido acético, de concentracion 1’5 N a
25°C.
Dato: K,=1'8-10°

Determine & pH de una disolucion de amoniaco 0'020 M sabiendo que esta ionizada
enun 4 %.
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10.- Se dispone de una disolucion de acido formico en agua pura, cuyo pH = 3. A
25°C la cte de ionizacion de este &cido vale 214 - 10™. Calcule:

a) Lamolaridad de esta disolucién
b) El grado de ionizacion del &cido
11.- Razonelaacidez o labasicidad de las siguientes disoluciones:
a) Cloruro aménico
b) Acetato de sodio
C) Cloruro de potasio
d) Benzoato amonico

12.- Determine la pureza en NaOH de una sosa caustica comercial sabiendo que 200 cc
de una disolucion de dicha sosa que contiene 700 mg de la misma neutralizaron
150 cc de un &cido 0'1 N.

13.- Sedisuelven en agua 20 gr de hidroxido de sodio y 40 gr de hidréxido de potasio
puros y se diluye la solucion exactamente hasta 500 ml. Calcule & volumen de
disolucion 025 M de é&cido sulfirico que se necesitaran para neutralizar 50 ml de
la solucion acalina.

14.- Se desean neutralizar 200 cc de una muestra de HCl 0°15 N con 150 cc de una
disolucion de KOH preparada a efecto. Calcule la cantidad de dlcali que tendra
que pesarse para preparar 500 cc de esta disolucion, asi como el pH de cada una de
las disoluciones por separado.

15.- Escriba las disoluciones reguladoras que formaria usted con los siguientes

COMpUESLOS:

a) Amoniaco

b) Acido benzoico
C) Acido propanoico
d) Acido férmico

e) Acido acético

AUTOEVALUACION TEMA 5

1.- Formule o nombre los compuestos siguientes:
a) Sulfito de sodio
b) Acido fosforico
C) Sulfobenceno
d) AU203
E) (CH3‘CH2)3 N
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f) H,0"

Clasifique las siguientes sustancias seguin su enlace quimico, escriba sus estructuras
de Lewis e indique cuales tienen momento dipolar: Fluoruro de hidrégeno,
nitrégeno, cloruro sodico y agua. El gercicio no serd cdificado s no se dan
respuestas razonadas y fundamentadas de forma claray concisa.

Defina calor de formacion y calor de reaccion. Si los calores de formacion del
amoniaco y del &cido clorhidrico son respectivamente 10900 y 21800 cal/mol y el
caor de lareaccion entre 1 mol de amoniaco y 1 mol de &cido clorhidrico para dar
cloruro amonico es 42100 ca, calcule la entalpia de formacidn del cloruro amonico.

Dada la siguiente reaccion de equilibrio:

Dioxido deazufre + oxigeno & tridxido de azufre

y sabiendo que la entalpia de la reaccion es 100 Kj, explique, razonéndolo
brevemente, en qué sentido se desplazaré el equilibrio si:

a) Aumentamos la temperatura

b) Disminuimos la presion

C) Aumentamos la concentracion de oxigeno

d) Disminuimos la concentracion de anhidrido sulfurico

En un depdsito de 100 litros de capacidad, a una temperatura de 400 °C, hay en
equilibrio 3’55 moles de pentacloruro de fésforo, 046 moles de cloro y 0°46 moles
de tricloruro de fosforo, todos en fase gaseosa. Calcule K, K. y € grado de
disociacion del pentacloruro de fésforo.

¢Cuéntos litros de didxido de carbono gaseoso medidos a 700 mm de presiony a 22
°C de temperatura se pueden obtener atacando 130 gramos de caliza cuya riqueza en
carbonato célcico esde 95 % ,con &cido clorhidrico?

Masas atbmicas; CI=355; H=1; Ca=40; C=12

TEMA 6 : REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES O

REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION (REDOX)

1.- CONCEPTO DE OXIDACION-REDUCCION

Oxidaciéon: Proceso en el cua un &omo o grupo atébmico pierde electrones.
Para que esto suceda es necesario que esos electrones los capte otra
sustancia. A esa sustancia se le llama oxidante o agente oxidante.

Reduccién: Proceso en el cual un &omo o grupo atémico capta electrones.
Para que ello suceda es necesario que otra sustancia ceda electrones. A esa
sustancia se le llama reductor o agente reductor.

Los procesos de oxidacion y reduccion no se dan por separado y por tanto se

habla de reacciones de oxidaci 6n-reduccién o reacciones redox.
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En estas reacciones hay una transferencia de electrones desde el reductor al
oxidante. El oxidante, al captar electrones se reducey el reductor a cederlos se oxida

2.- NUMEROS O iNDICES DE OXIDACION

El n° de oxidacion nos sirve para determinar cua es € oxidante y cua es €
reductor.

Se define como € n° de cargas que que habria que asignar a cada &omo que
forma parte de un compuesto s pasaraal estado deion.

Se sguen las siguientes reglas para asignar los niimeros de oxidacion:

El n° de oxidacién de cualquier elemento en estado atébmico o molecular es
cero

El oxigeno siempre tiene de indice de oxidacion —2, excepto en los peroxidos
que tiene -1

El hidrogeno tiene de indice de oxidacion +1 excepto en los hidruros que es
-1

Los metales tienen de indice de oxidacion su valencia positiva

El n° de oxidacion de los no metales se calcula por tanteo teniendo en
cuenta que la suma de los indices de oxidacion de todos los &omos que
forman un compuesto es cero.

3.- AJUSTE DE LAS REACCIONES REDOX POR EL METODO DEL ION-
ELECTRON

Es e méodo mas usado para gustar estas reacciones. Se siguen los siguientes
pasos s el medio es &cido:

1°) Se escriben las cargas ionicas correspondientes a la disociacion de los
acidos, basesy sales. El resto de los compuestos no se disocian.

2°) Se escriben las semirreacciones ionicas de oxidacion y de reduccion con los
iones que han cambiado de forma o de carga.

3 ) Se gustan las semirreaciones anteriores atdmicamente. Para ello los
oxigenos se gjustan en forma de aguay los hidrégenos como H™.

4°) Se gjustan las semirreaciones anteriores electronicamente

5° ) Se iguda € n° de electrones de las 2 semirreacciones. Para ello se
multiplican dichas semirreacciones por los factores adecuados y después se
suman.

6°) Seterminade gjustar lareaccion por tanteo.

Vamos a gjustar por & método del ion-electron la reaccidn siguiente:
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KMnO4 + HCI & KCI + MnCI2 + CI2 + H20

+1 -1 +1 -1 +1 -1 +2 -2 0

1°paso: KMnO4 + HCI & KCl + MnCI2 + CI2 + H20

-1 +2
2pasn: MnO4 a Mn
-1 0
Ccl a c2
-1 +2

Ppaso: MnO4 + 8H* & Mn + 4H20

-1 0
2Cl a cCI2
4° paso:
-1 +2 0
MnO4 + 8H" + 56 & Mn + 4H20
-1 0 -1 0
2Cl +Cl2 -2 a 2C+ CI2
-1 +2 0
5°paso: (MnO4 + 8H" + 56 & Mn + 4H20) x 2  reaccion de reduccion
-1 0 -1 0

+ (2CI +CI2 -26 &a2Cl +Cl2) x5 reaccion de oxidacion

-1 -1 +2
0
16H" + 2MnO4 + 10e + 10CI - 106 & 2Mn + 8H20 + 5CI2

\A/ienen del mismo \4

compuesto pero se ponela
la cantidad mayor

Ahora nos vamos alareaccion inicia y sustituimos:

2KMnO4 + 16 HCI & 2KCIl + 2MnCI2 + 5CI2 + 8H20
AGENTE AGENTE
OXIDANTE. REDUCTOR.
Sereduce Seoxida
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6° paso: Se termina de agjustar por tanteo poniendo un 2 delante del cloruro de
potasio

3.1.- Medio basico
Para gjustar en este medio, se hace lo siguiente:

1°) Se siguen los mismos pasos que en el medio &cido hasta obtener la ecuacion
ionica global.

2°)  En dicha ecuacion aparecen H* que habra que convertirlosen OH. Para
ello se suman en los 2 miembros de la ecuacién tantos OH" como H* hay, y con
ello se consigue que en uno de los 2 miembros de la ecuacion se neutralicen los
H" conlos OH" formando agua; con lo que en la ecuacion ya solo habra OH™ .
3°) Setradadan los coeficientes obtenidos a la ecuacion general y se termina de
gjustar por tanteo.

A continuacion un giemplo de como se ajustan reacciones redox en medio basico:
COC|2 + KOH + KC|02 é C0203 + KCI + Hzo

+2 -2 +1 -1 +1 -1 0
+1 -1 0
1° paso: CoCl, + KOH + KCIO, é. Co,0O3 + KCI + H,O
2° paso:

+2 0
(2Co + 3H,0 - 26 & Co,0; + 6H) x 2
-1 -1
+
ClO, + 4H" + 46 &a Cl + 2H20

6MO + 4Co™2+ 4H‘§ ClO, + 8OH & 2C0203 + 12H" + C}i+

+ 2\20 + si’»—{

3%aso: 4 CoCl2

+ 8KOH + KCIO2 a 2Co0203 + 9KCI + 4H20

*No hace falta ajustarla por tanteo ya que nos ha salido directamente ajustada.

4.- EQUIVALENTE DE OXIDACION-REDUCCION

Las reacciones redox, como las écido-base, se realizan equialente a equivaente,
es decir, un equivalente-gramo de oxidante reacciona con un equivalente-gramo de
reductor.
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Se denomina equivaente del oxidante al cociente entre la masa molecular de éste
y €l n° de dectrones que gana en la reaccion.

Igualmente, el equivalente del reductor sera el cociente de su masa molecular
entre e n° de electrones que pierde en lareaccion.

Mm
Peso equivaente = —————
n° e

5.- VOLUMETRIAS DE OXIDACION-REDUCCION

Son procesos similares a las volumetrias &cido-base que hemos estudiado. En
estas reacciones de redox se cumple que:

n° equiv del oxidante = n°equiv del reductor

6.- PROCESOSELECTROQUIMICOS PILASVOLTAICAS

Los procesos eectroquimicos son reacciones mediante las cudes se puede
transformar energia quimica en eléctrica o viceversa

Las pilas son las que proporcionan energia eléctrica a partir de energia quimica.
La mas smple de ellas es la pila Daniell. Esta pila esta formada por 2 disoluciones, una
de sulfato cuprico y otra de sulfato de cinc, independientes que se ponen en contacto
mediante un tabique poroso. En la disoluciéon de sulfato de cobre se introduce una
lamina de cobre que se denomina electrodo. De igual forma en la disolucion de sulfato de
cinc ponemos como electrodo otra lamina de cinc metdlico. Cada uno de estos
electrodos reciben el nombre de anodo y cétodo. En el anodo se produce la oxidacion y
en d cdodo lareduccion.

L os electrodos estén unidos por un hilo conductor; por tanto:

ANODO: Zn - 2¢ a zn*

CATODO: Cu* +2e a Cu

Las pilas se representan por medio de una notacion abreviada llamada diagrama
de pilas. Para esta pila, €l diagrama seria el siguiente:

Zn/ ZnS0O, /I CuSO,/ Cu

O también de esta otra forma:
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Zn/zZn** Il Cu**/ Cu

7.- POTENCIALESNORMALES

Es importante conocer la fuerza electromotriz (fem) de una pila. Y para ello
tenemos que saber los potenciales de cada uno de los eectrodos. Como no es posible
medir e potencial producido por un solo electrodo se hace comparando éste con uno de
referenciaal que se le asgna arbitrariamente el valor cero.

El electrodo de referencia es el electrodo de hidrogeno. Congiste en un electrodo
de platino rodeado de hidrégeno gas y sumergido en una disolucion écida de iones
hidrogeno (H")

El potenciad de este electrodo de referencia se denomina potencial normal de
hidrogeno, y tiene el valor cero.

Para hdlar € potencial de cualquier eectrodo, se construye una pila con é y con
el eectrodo de hidrogeno. Estos potenciales asi hallados se denominan potenciales
normales o estandar y estén tabulados.

*En la pagina 154 dd libro hay una tabla, la tabla 8.4, donde estan los
potenciales normales de reduccion a 25°C y concentracion 1M

Para conocer € potencial o fuerza electromotriz (E° ) de una pila utilizaremos la
siguiente ecuacion:

0 — 0 0
E° = Emayor' E menor

8.- ESPONTANEIDAD DE LOS PROCESOS REDOX

Sabemos que una reaccion es espontanea si el DG es mayor que cero.
El DG en un proceso redox viene dado por la ecuacion:

Donde: n=n°dee transferidos en & proceso
Dc=-nEF E = potencia del proceso
F = cte de Faraday = 96500 Cul.

De esta ecuacion se deduce que:
Una reaccién es espontanea s DG (-) y E (+).
Una reaccién es no espontaneasi DG (+) y E (-)
Una reaccién estara en equilibrio cuando DG = E= 0

9.- ECUACION DE NERNST
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Esta ecuacion permite conocer el potencial de una pila en cuaquier condicion:

0059 [red]
E=E-—— log——
n [ oxd]

N

Donde n = n° de eectrones transferidos, [ red ] = concentracion de la forma
reducida y [ oxd ] =concentracion de la forma oxidada.

10.- ELECTROLISIS

Al explicar los procesos dectroliticos vimos que podian ser de 2 tipos: los que
transformaban energia quimica en energia eléctrica, que hemos estudiado en las pilas
galvanicas, y los que producen enrgia quimica a partir de energia eléctrica, proceso que
ocurre en las pilas electroliticas.

En las pilas eectroliticas se produce la electrdlisis, proceso en el que la reaccion
no es esponténea y se provoca mediante la aplicacion de energia eléctrica que se
incorpora ala pila através de un circuito exterior.

Las electrélisis se efectlian aplicando un voltgie a un par de electrodos inertes

sumergidos en la disolucion. La reaccion de electréliss da lugar a la descomposicion de
un compuesto en sus elementos.

11.- LEYESDE FARADAY

19) La cantidad de sustancia depositada a paso de una corriente eléctrica es
directamente proporcional a la cantidad de electricidad empleada. O lo que es lo mismo,
al producto de laintensidad por € tiempo que esté circulando.

29 Para una determinada cantidad de electricidad, la cantidad de sustancia

depositada es directamente proporcional a su equivalente-gramo.

Faraday comprobd experimentalmente que la cantidad de electricidad necesaria
para depositar un equivalente-gramo esigual a 96487 Culombios.

1 Faraday = 96487 Cul (@96500 Cul

Uniendo las 2 leyes de Faraday se llega ala expresion:

Eggor | t

96500
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Donde: m = masaen gr de la sustancia depositada
Eg-gr = equivalente-gramo de la sustancia
| =intensdad
t = tiempo que circulala corriente en segundos

PROBLEMASTEMA 6

1.- Calcule los nimeros de oxidacion de todos los elementos en los siguientes

compuestos:

a) NaClO;
b) Ca (CI 04) 2
C) K 2Cr207

2.- Hadle e n° de oxidacion del azufre en e é&cido sulfirico, d manganeso en el
permanganato potésico y del carbono en el carbonato de sodio.

3.- Ajuste por d método del ion-electron la reaccién en negrita indicando cua es la
semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, qué compuesto se oxida y cua se
reduce, quién es el oxidante y quién € reductor:

HCl + MnO, E‘i Cl, + MnCl, + H,O
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11.-

12.-

13.-
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Ajuste por & método del ion-electron la siguiente reaccion quimica:
I, + HNO; & HIOs; + NO, + H,0

Ajuste la reaccidn siguiente y calcule el n° de moles de yodato sddico necesario para
preparar 2 litros de disolucién 0°05 M:
NalO3z; + H»S0; E‘i I, + NaHSO, + H»,SO, + H,O

Ajuste por € método del ion-electron las siguientes reacciones:
KI + KMnO4 + HzSO4 é KzSO4 + MnSO4 + |2 + Hzo
K>Cr,0O7+ SnCl, + HCI E‘i CrCl, + SnCl, + KCI + H,0O

En disoluciones &cidas, el ion Cr,0;* oxida al ion Fe**, que pasa a Fe*, y é pasa a
ion Cr** + H,0. Se pide:

a) Formuley gjuste las semirreacciones de oxidacion y reduccion
b) Formule la ecuacion idnica global
C) Formule la reaccion molecular correspondiente a la oxidacion del FeSO, por

d chr207 dando Fez(SO4)3 , Hzo Yy Crz(SO4)3.

Ajuste por € método ion-electron, en e medio basico, esta reaccion:
NaCl + NaMnO, + H,O0 & Cl, + MnO, + NaOH

¢Cual seria el equivaente del dicromato potésico en medio &cido si pasa a Cr**? (El
dicromato es oxidante o reductor?

Dada la reaccion: Cr,07 + F& + H* & Cr*+ Fe" + H,0
Cuales de las siguientes afirmaciones no son correctasy por qué:
a) El Fe"* es el reductor y se oxida a Fe*
b) El ion cromato se reduce y pasaa Cr*'- 5¢
C) Lareaccion gjustada es:
Cr,0;” + 12H" + 6F¢" & 2Cr* + 6H,0 + 6Fe*

Dada la reaccion en negrita sefiale las respuestas correctas, siempre justificAndolo
razonadamente:

a) El cobre acepta electrones, sufriendo, por tanto, una reduccion.

b) El n° de oxidacion del nitrogeno en el écido nitrico es 5.

C) El &cido es d reductor y el cobre @ oxidante

d) El equivalente-gramo del é&cido nitrico en esta reaccion es igua a la

tercera parte de la masa molecular del &cido.
3Cu + 8HN03 é 3Cu (N03)2 + 2NO + 4H20

Calcule @ potencial normal de la pila cuya reaccion es:
Ag'+Cr* a Ag(s) + Cr¥.
Con los potenciales normales de la tabla de potenciales.

Halle el potencia de la siguiente pila usando los potenciales de la tabla anterior:
Fe(s)/ Fe* (LM)// Ag" (1 M)/ Ag(s)
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El potencial normal Ag'/Ag (s) es 0'80 v. ¢Cuales de las siguientes especies
quimicas son capaces de oxidar ala plata?:

Cl,, Cu*, Br, Fe*

Dada la pila Fe (s) / F€* (1 M) // Ag (9 / Ag" (1 M) y sabiendo que los
potenciales Ag'/Ag (s) y Fe*'/Fe (s) son 0'80 v y —0'44 v, respectivamente, diga s

es cierto que:

a) En el citodo se produce la oxidacion del Ag”
b) Lafuerza electromotriz delapilaes124 v
C) En el citodo se produce la reaccion

Disponemos de 2 electrodos de cobre y plata sumergidos en unadisolucion 1 M de
sus iones Cu™* y Ag". Sabiendo que los potenciales de reduccion Cu**/Cu (S) y
Ag'/Ag (s) son0"34 v y 0°80 v, respectivamente, diga si es cierto que:

a) Laplataesel cdtodo y el cobre € anodo
b) El potencial delapilaes0'46 v
C) El cobre es el cétodo y la plata el anodo

Calcule el potencial de la pila siguiente sabiendo que los potencides Ag'/Ag vy
Cd**/Cd son, respectivamente, 080 v y — 039 v. Escriba la reaccion completa que
tendré lugar en lapila

¢Cual es el potencial normal de la pila formada por los pares Sn**/Sn y Br./Br ?

Elija
a) Un agente oxidante capaz de oxidar al CI" aCl, y & Fe** aFe*.
b) Un agente reductor capaz de reducir el Mg”aMgy e Pb**a Pb.

Calcule e tiempo necesario para platear una cuchara de 20 cn?® de érea hasta un
espesor de 10 m, con un bafio plateado que contenga Ag (CN); por & que pasa
una corriente de 0'02 A. Ladensidad delaplataes 10°5 gr/cc.

21.- Se quiere platear una medalla de 3,35 cn de superficie, por eectrolisis de una

disolucion de nitrato de plata con una corriente de 2,5 amperios durante una hora
y media. Hallar la cantidad de plata depositada.

22.- Una corriente de 8 amperios circula durante dos horas y veinte minutos a través de

dos pilas electroliticas que contienen sulfato de cobre y cloruro de aluminio
respectivamente. Calcular qué cantidades de cobre y de auminio se habrén
depositado.
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AUTOEVALUACIONTEMA 6

1-

Formule o nombre los compuestos siguientes:

a) Fosfato de aluminio d) Snk,

b) Peroxido de plata €) KH

C) p-Clorofenol f) CHs-CH,-O-CH,-CHjs

a) Escriba las configuraciones electronicas de los siguientes &omos e iones: §° , K*
,P,Ar y Al

b) ¢Cuaes son isodectrénicos? Indique las especies quimicas que tienen electrones
desapareados.

NUmeros atdbmicos: S=16; K =19;P=15; Ar=18; Al =13

Justifique S las siguientes afirmaciones, referentes a la variacion de entalpia de una
reaccion quimica son verdaderas o falsas:

a) S6lo se puede considerar s dicha reaccion tiene lugar a volumen constante
b) Esindependiente del nimero de etapas que tienen lugar en & proceso
C) Su valor absoluto es diferente segiin que € proceso se considere en un

sentido o en el opuesto.

Indique:

a) La geometria que predice el modelo de repulsion de los pares de electrones
de la capa de valencia para las moléculas BCl; y HO.

b) Tipo de hibridacion del &omo central de cada una de ellas

C) Polaridad de las mismas.

a) Cdcule la pureza de una muestra de sodio metdlico, sabiendo que cuando 498
gramos de la misma reaccionan con agua producen hidroxido de sodio y se
desprenden 14 litros de hidrégeno medidos a 25 °C y 720 mmHg de presion.

b) Calcule la molaridad de la disolucion de hidroxido resultante, si @ volumen total
de lamisma es de 100 ml

Masas atbmicas; H=1; 0 =16; Na=23

Se necesitan 295 ml de una disolucion de permanganato potésico para oxidar, en
medio &cido, a 12’5 ml de una disolucidn acuosa de S** de concentracion 01 M. Si
en estas condiciones el permanganato se reduce aM’* y el Sn™* se oxida a Sn*":

a) Ajuste lareaccion idnica por el método del ion-electron.

b) Calcule los gramos de permanganato potasico contenidos en 1 litro.

Masas atbmicas; O=16; K =39; Mn=55

TEMA 7: REACCIONESDE PRECIPITACION.
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INICIACION AL ESTUDIO DE LOS COMPLEJOS

1.- SOLUBILIDAD Y PRECIPITACION

Se denomina precipitado a la fase solida que aparece en € seno de una
disolucion. Y se denomina solubilidad de un soluto a la concentracion del soluto en una
disolucion saturada.

L os factores que afectan a la solubilidad de una sustancia son:

Temperatura: En general, un aumento de temperatura hace que la
solubilidad aumente. Ello es debido a que para que una sustancia se disuelva,
€s necesario comunicar energia para romper enlaces. Cuanto mayor sea la T2
mayor serd la enrgia y, por tanto, mayor n° de enlaces se romperan, por lo
que hay mas disolucién y como consecuencia la solubilidad es mayor.
Entropia: Cuanto mayor sea la solubilidad de una sustancia, mayor es la
entropia de la misma. Por ello, cuando agitamos una disolucion, conseguimos
que la sustancia se disuelva mejor ya que aumenta e grado de desorden y, por
tanto, aumenta la entropia.

Tamario delosiones. En general, cuanto mayor sea el tamario de los iones,
mayor es la solubilidad, ya que a ser los iones mas grandes, estan mas
préximos entre si, siendo la repulsion entre ellos mayor, con lo que se rompen
mejor los enlacesy, por tanto se disuelven mas.

Densidad dela carga: Eslareacion entrelacargay € tamafio del ion. Si
la densidad es grande, €l tamafio del ion es pequefio y por tanto, la solubilidad
es bajay viceversa. Es decir, la carga y el tamafio del ion son inversamente
proporcionaes:

Naturaleza del disolvente: Esta naturaleza se mide con la constante
dieléctrica del disolvente. Si esta cte es alta, €l disolvente es polar, con lo que
atraera alosiones del soluto, favoreciendo la solubilidad.

2.- PRODUCTO DE SOLUBILIDAD

Si disolvemos una sustancia poco soluble o insoluble en agua, enseguida
llegaremos a saturar la disolucion con pequefias cantidades de sustancia. En esta
saturacion se alcanza un equilibrio. A la constante de ese equilibrio se le llama cte del
producto de solubilidad y se representa por “Ky.

Esta cte solo se puede aplicar en equilibrios ionicos de sustancias insolubles en
disoluciones saturadas.

Consideremos €l siguiente equilibrio donde una sal précticamente insoluble se
disocia en susiones.
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Ag,.CrO, (5 a 2Ag" + CrO”
2s S

Donde: s= equivaldria ala concentracion molar o molaridad. Se llama
Solubilidad

Para este caso, la expresion del producto de solubilidad seria esta:

Ks = [Ag"]* [ CrO#]

Sustituyendo | os datos de |a reaccién:
Ks = (29° s = 45 s = 4’

De donde la solubilidad, sabiendo el valor de la cte de solubilidad K, tomaria
el valor de

Ks

3——

s=17

Puede ocurrir que:

Ks < [Ag']? [ CrO/] ===5ue se ha sobrepasado € producto
de solubilidad, por tanto hay precipitado

Ks > [Ag']? [ CrO/] —TIadaviano se hallegado a producto
de solubilidad con lo que podré seguir
disolviendo; por lo tanto habra disolucién
3.- EFECTO DEL ION COMUN

Se produce este efecto cuando disolvemos una sal en una disolucion que tiene
iones de esa sal. En este caso la solubilidad disminuye, debido al efecto del ion comun.
Tenemos, AgCl en una disolucion de H,O:

AgCl a Ag + CI
S S

Ks=[Ag'][CI'] =ss=¢

Esto es o que hemos hecho hasta ahora. Pero, ¢ y s lo disolvemos en una
disolucion que tenga un ion comdn a dicha sal ? Por egjemplo en una disolucién de
nitrato de plata (AgNOs) donde el ion comin seria la plata ya que se encuentra en la
sal con la que estamos trabajando y en la disolucién donde la vamos a disol ver:

AgCl a Ag + CI donde “ ¢’ seriala concentracion
s+c S del ion coman. Por tanto el valor
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delacte K seria:
Ks=[Ag'][CI'] = (s+c)s
Como s (solubilidad del ion plata de la sal) es muy pequeiia frente a c

(concentracion de los iones plata de la disolucion), se desprecia,
guedando:

Ks=cs

4.- DISOLUCION DE PRECIPITADOS

A veces en un proceso, es necesaria la disolucion de precipitados. Esto se puede
conseguir:

a) Mediante € efecto salino que consiste en disolver en la disolucion
otras sustancias que no presenten el efecto del ion comin, ya que esto hace
que la solubilidad aumente puesto que hay interacciones entre todos los iones
gue hace que pueda disolverse mas cantidad de sal.

b) Por formacion de un &cido o base débiles. Es decir, agregando &l
precipitado compuestos que formen un acido o una base débil con aguno de
losiones del precipitado, con lo que éste se disuelve.

C) Por formacién de complejos, es decir, agregando sustancias que sean
capaces de formar con el precipitado un complejo soluble.

5.- INICIACION AL ESTUDIO DE LOS COMPLEJOS

L os complegjos fueron estudiados por Werner en su teoria de la coordinacion.

Segln esta, un complejo estd formado por un catién central alrededor del cual se
sitUan iones negativos o moléculas neutras que reciben e nombre de ligandos.

El conjunto catién central-ligandos puede ser eléctricamente neutro, pero
generamente es un ion que recibe el nombre de ion compl go.

Este ion se neutraiza exteriormente con & adecuado n° de iones de signo
contrario.

La union catidén centra-ligandos es muy fuerte, sendo del tipo de enlace
covalente dativo o coordinado en donde el cation central es € aceptor y los ligandos los
dadores de eectrones.
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Cada cation central tiene un indice 0 nimero de coordinacion caracteristico que
indica el n° de ligandos que le rodea.

Se puede definir una constante de equilibrio de formacion del complgjo que se
denomina constante de estabilidad.

A la constante de descomposicion del complgo se le denomina constante de
inestabilidad.

Ambas ctes son inversas.

A continuacion 2 ejemplos de complejos sefillando las citadas partes y
componentes de estos:

cation

central \ \Iigando

K4 [ Co (NOz)e]

lon complejo ¢ \ indice de coordinacion

Cation central \\ indice de coordinacion: 2+4 = 6

[ Co (H20)2 (NH3)4] CI3

ligahdos
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PROBLEMASTEMA 7

10.-

11.-

El producto de solubilidad del AgCl es 14 - 10™ a 100°C. Calcule la solubilidad del
cloruro de plata en agua hirviendo.

Si en 1 litro de agua a 25°C se disuelven 59 - 103 gr de SICO;, ¢Cud es €
producto de solubilidad del carbonato de estroncio?

Supongamos que 10 ml de AgNO; 1 M se disuelven en agua del grifo. Si la
concentracion en cloruro de esta agua es aproximadamente 10° M, ¢se producira
precipitado?

Dato: Kspaga=17-10"

Calcule el producto de solubilidad del hidréxido de hierro (111) sabiendo que a 25°C
1 litro de agua disuelve 0°443 gr de este compuesto.

Sabiendo que la solubilidad del Mg (OH), a18°C es1°14 - 10° gr/l, calcule:
a) El producto de solubilidad del Mg (OH).
b) El pH de ladisolucion.

Calcule la solubilidad del fluoruro de calcio en gramos por litro, sabiendo que su
producto de solubilidad es 4 - 10™.

Si d producto de solubilidad del sulfato de bario es 15 - 10°, ¢Cudntos gramos de
sulfato de bario se disolverian en 100 litros de agua?

Sabiendo que el producto de solubilidad del Zn (OH), es 22 - 10™, calcule:
a) La solubilidad del hidroxido de cinc en gr/l.
b) El pH de la disolucion saturada del mismo.

La solubilidad del yoduro de plomo en agua a 25°C es igual a 0’688 gr/l. Calcule su
solubilidad en una disolucién de yoduro de potasio.

Para obtener una disolucion saturada de hidréxido de magnesio a 25°C disolvemos
168 - 10" gr de este compuesto en agua hasta un volumen de 20 cc de disolucion.
Determine:

a) La solubilidad del hidréxido de magnesio en agua.

b) El producto de solubilidad del mismo.

El producto de solubilidad del PbBr, es 8 - 10° a 25°C. Calcule la solubilidad del
bromuro plumboso en :
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a) una disolucion 3 M de bromuro sodico
b) unadisolucion 03 M de nitrato de plomo (l1)

12.- Halle la concentracion de iones OH™ necesaria para que se inicie la precipitacion de
losiones Mg® y AI** en disoluciones 0'2 N de sus cloruros respectivos.
Datos: Ksmgonz =135 - 10™
Ksaionz=11- 10"

13.- Indique la carga de los complejos de Co*" que tienen por ligandos:

a) 3 moléculas de amoniaco y 3 de iones cloruro.
b) 1 molécula de amoniaco y 5 de iones nitrito.
C) 3 moléculas de agua 'y 3 de amoniaco.

AUTOEVALUACION TEMA 7

1.- Formule los siguientes compuestos:

a) Oxido de magnesio

b) Bromato de hierro (I11)
C) Sulfuro de hidrégeno
d) Acido sulfuroso

€) Hidréxido de aluminio

f) Etino
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Dados los &omos 5 A 'y % B, indique:

a) Cuantos protones y neutrones tienen sus nticleos
b) NuUmero atdmico y configuracion electronica
C) Un isdtopo de cada uno de ellos.

Defina pH y pOH e indique como estén relacionados estos parédmetros.

El cobre dementa reacciona con el &cido nitrico y se produce nitrato de cobre (1),
oxido de nitrogeno (1) y agua.

a) Ajuste lareaccion molecular (basdndose en el método del ion- electron)
b) Indique la especie oxidante y la especie reductora
C) Indique como calcularia el peso equivalente del oxidante y del reductor.

El producto de solubilidad del bromuro de plata, a 25°C es 77 - 10™. Calcllese:

a) La solubilidad del bromuro de plataen g-I™".

b) La solubilidad del bromuro de plata en g-1" en una disolucion 01 M en
bromuro de sodio.

Masas atobmicas. Ag=107'87 ; Br=7990

Calcllese € pH y el porcentaje de disociacion en una disolucién 0002 M de HCN,
cuya constante de disociacion esK, =49 - 10,

TEMA 8: INTRODUCCION A LA QUIMICA ORGANICA

1.- INTRODUCCION

La quimica organica es la quimica de los compuestos del carbono. El gran

nuimero de compuestos de carbono que existen es debido a

a) Posicion dd carbono en el sistema periodico, 1o que le permite
combinarse tanto con elementos electronegativos como electropositivos.
b) Posibilidad que tiene el carbono de unirse consigo mismo formando

cadenas carbonadas més 0 menos largas. Cuando el C se une consigo mismo
lo hace mediante enlace covalente, pudiendo este enlace ser sencillo, doble o
triple. Cuando la unidn entre &omos de C es mediante enlace covalente
sencillo, & carbono presenta hibridacion sp® . El ¢ tiene, asi, 4 enlaces
hibridos sp° y disposicion tetraédrica, es decir, los 4 orbitales hibridos forman
angulos de 109° 28'. En cambio, s la union entre carbonos es mediante un
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enlace covalente doble, los &omos de C presentan hibridacion spz, los 3
orbitales hibridos forman entre si angulos de 120° y, por tanto, la disposicion
es plana, triangular. Si la union entre carbonos es mediante en enlace
covaente triple, los &omos de carbono presentan hibridacién sp. Los 2
orbitales hibridos sp forman entre si ahgulos de 180°, por lo que la diposicion
eslineal.

L as cadenas carbonadas pueden ser abiertas o cerradas formando ciclos. En estas
cadenas existen distintos tipos de &omos de C que se diferencian en la posicién que
ocupan en la cadena. Asi:

a) Carbono primario: cuando esta unido a un solo &omo de carbono
b) Carbono secundario: cuando esta unido a 2 &omos de carbono
C) Carbono terciario: cuando esté unido a 3 &omos de carbono

d) Carbono cuaternario: cuando esté unido a4 aomos de carbono

2.- GRUPOS FUNCIONALESY SERIESHOMOLOGAS

Un grupo funcional es un conjunto de &omos cuya presencia en una molécula le
confiere a ésta unas propiedades quimicas caracterigticas.

En la pagina siguiente podremos ver mediante una tabla los grupos funcionales
mas importantes:

FAMILIA GRUPO FUNCIONAL EJEMPLO

Alcanos R-C-C-R CH3-CH;4 Etano
Alquenos R-C=C-R CH,= CH, Eteno
Alquinos R-C° CR CH®° CH Etino

Anillo Benceno
aromatico @ @

Haluros de|R-X (X = hal6geno) CHs-Cl Clorometano
alquilo

Alcoholes R-OH CH3;-CH,OH Etanol

Eteres R-0O-R CH;-O-CH,-CH; Metoxietano
Aminas R - NH, CH3-NH» Metilamina
primarias

Aminas R-NH-R CH3-NH-CH; Dimetilamina
secundaria

Aminas R-N-R CH;=N-CH; Trimetilamina
terciaras FL

Aldehidos R- CHO CH5-CHO Etanal
Cetonas R-CO-R CH;-CO-CH; Propanona
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Acidos R - COOH CH3-COOH Acido etanoico
Esteres R-COO-R CH5-COO-CH3; Etanoato de metilo
Amidas R-CO-NH, CH3-CO-NH, Etanoamida
Haluros de|R-CO —X (X=hal6geno) CH,-CO-Cl Cloruro de acetilo
Acilo

Nitrilos R-CO9° N CHs-CN Etanonitrilo

Una serie homologa es una familia de compuestos con & mismo grupo funcional
en la que un compuesto se diferencia del anterior en un grupo metileno ( CH), por lo
tanto los miembros de una serie homéloga tienen un comportamiento quimico similar.

3.- CONCEPTO DE ISOMERIA. TIPOS

Laisomeria es un fendbmeno que cosiste en que 2 0 mas compuestos que tienen la
misma férmula empirica, tienen distintas estructuras moleculares lo que hacen que tengan
distintas propiedades fisicas y quimicas.

Es decir, son sustancias distintas que tienen la misma formula molecular. Por
ejemplo:

CH3;-CH,-CH,OH 1-propanol C;Hg O
CH3—O—CH2—CH3 Metoxietano 6 C3 Hgo
etil, metil, éter

Existen varios tipos de isomeria cuya clasificacion es la siguiente:

’ Degcadena
:STRUCTURAL De/hosicion

D{ funcion
ISOMERIA

Ge(métrica o cis-trans
ESTEREOISOMERIA  Optca

\

3.1.- Isomeria de cadena

Los isomeros se diferencian en la distinta posicion de los &omos de carbono que
forman la cadena. Asi, por giemplo:

|
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CH3 - CHZ - CHZ— CH3 Butano
C4 H 10
CH;—CH —CH; Metilpropano
CHs

3.2.- Isomeria de posicion

Los isdmeros tienen la misma cadena carbonada, pero se diferencian en la
posicion del grupo funcional. Por ejemplo:

CH;—-CH-CH,—-CH,—-CH; 2-pentanol
CsH;, O OH|
CH;—-CH,—-CH-CH, —CH; 3-pentanol
OH |

3.3.- Isomeria de funcién
Los isdmeros tienen grupo funcionales digtintos:
CH;—-CH, — CH,OH 1-propanol

Cs:Hs O
CH3—O _CHZ_CHS Et”, ma”, éter

CH; —CO —-CHjs Propanona
CsH O
CH; —CH, - CHO Propanal

3.4.- |someria geométrica o cis-trans

La presentan los compuestos que tienen dobles enlaces en su molécula y es
debido alafatade giro o alarigidez del doble enlace:

Asi, por gjemplo, el acido butenodioico presenta 2 formas isomeras:

HOOC -CH =CH - COOH
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1) Los grupos mas pesados estan al mismo lado del plano del doble enlace. Esta seria
laforma“CIS’.

H H
Nec=Cc> Plano del doble enlace
HCOO N CéOH

2°) Cuando los grupos pesados estan cada uno a un lado del plano del doble enlace, se
formalaforma“ TRANS’

H COOH
Nc=c™ Plano del doble enlace
HCOO \ H\

3.5.- |someria Optica

Se presenta en aguellas moléculas que tienen algin carbono asimétrico. El
carbono asimétrico es aquel que tiene saturadas sus 4 valencias con radicales digtintos.
Por ejemplo Acido 2-hidroxipropanoico:

*

CH;-CH - COOH

OH No es aimétrico
Y adue esta unido
No es asimétrico, 3 de Sl esasimétrico (*) ya a3 cosas
ynoa4d
ellos soniguales, los que estad unido a4 cosas
hidrégenos. distintas.

Sus isdmeros son debidos a la distinta posicion espacial de los sustituyentes del
carbono asimétrico. Los 2 isbmeros dpticos guardan entre si una relacion especular, son
el objeto y su imagen en un espejo.

Los isomeros Opticos tienen las mismas propiedades fisicas y quimicas
diferencidndose tan solo en su comportamiento frente a la luz polarizada, es decir, en su
actividad Optica.

Uno de los isdmeros desvia € plano de la luz polarizada hacia la derecha
denomindndose dextrégiro o forma dextro (+) y el otro se denomina levogiro o forma
levo (-). Por ejemplo, el &cido lactico (2 hidroxipropanoico):
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H H
CHs; —C — COOH HOOC — C — CH;
L)H HO |
espejo

4.- LASREACCIONESEN QUIMICA ORGANICA

La mayoria de las reacciones existentes en quimica orgénica pueden agruparse en
unos tipos determinados.

En estas reacciones se produce la rotura de unos enlaces en las sustancias
reaccionantes y la formacion de nuevos enlaces en los productos de la reaccion.

En quimica orgénica & enlace més frecuente es & covalente. La rotura de dicho
enlace puede producirse de 2 formas:

4.1.- Ruptura heteropolar o heterolitica

Se produce entre atomos de distinta electronegatividad, es decir, cuando €l enlace
covalente esta polarizado.

Como uno de los &omos que comparte el par electronico es més electronegativo
que € otro, captura @ par electrénico del enlace quedando, por tanto, dicho &omo
cargado negativamente y dejando a otro &omo cargado positivamente. Este grupo
cargado positivamente se denomina reactivo electrofilo y € cargado negativamente es el
reactivo nucledfilo.

Por ejemplo, el Clorometano (cloroformo):

H

N d o'
H-C-CI &a Cl + CH;

| Reactivo Reactivo

H nucledfilo dectréfilo

4.2.- Ruptura homopolar u homolitica

Se da en aguellos compuestos que presentan enlaces muy poco polarizados. Cada
uno de los electrones que forma el enlace se agrega a cada uno de los grupos que se
forma a romperse d enlace quedando, por tanto, ambos grupos sin carga eléctrica. A
estos grupos se le denominan radicales libres y tienen gran tendencia a unirse entre si
para completar su octete y estabilizarse; son por tanto muy reactivos. Por gjemplo el
metano:
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H-C-H & CHs- + -H

H Radicaleslibres sn carga

5.- TIPOS DE REACCIONES ORGANICAS

5.1.- Reacciones de eliminacion

En ellas una sola molécula organica sufre la pérdida de 1 molécula pequefia. La
pérdida es intramolecular (dentro de la molécula) y se origina una molécula con enlace
multiple (enlaces dobles o triples). Por jemplo la deshidratacion de alcoholes:

2-propanol Propeno
CH3;—CH —CH> é. H-O + CH3;—-CH=CH>

b
\% 2 valencias libres, los

electrones saltan y originan
el doble enlace.

5.2.- Reacciones de adicién

Son las inversas a las de eliminacion. Son tipicas de las moléculas insaturadas
(con dables o triples enlaces).

En estas reacciones la molécula insaturada reaccionante adiciona &omos o
grupos atomicos obteniéndose moléculas mas saturadas. Por ejemplo:
CH3—CH = CHZ + C|2 é. CH3—CH —CHZ

cl Cl
Propeno 1,2-dicloropropano
CH3—C0 CH + H2 é. CH3—CH :CHZ

Propino Propeno

CH3—CH :CHZ + H2 é.CHg—CHZ—CHg
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Propeno Propano

Cuando una molécula insaturada adiciona compuestos que se rompen heteropolarmente,
el H s adicionara sempre a carbono més hidrogenado. A esto se le llama “adicion
MARKOWNICOFF".

Ello es debido a que d carbono que tiene més hidrogenos atrae hacia si con mas
fuerza a los electrones del enlace multiple con lo que sobre é aparece una carga parcial
negativay sobre el otro unacarga parcial positiva

da d da d
CH3—CH:CH2 + HCI é. CH3—CH—C\'|3

Cl
Propeno Acido 2-cloropropano
Clorhidrico
da d
CH;—CH =CH, + H)O é. CH; —CH —CH3;
d d OH
H+ OH
Propeno agua 2-propanol

5.3.- Reacciones de sustitucion o desplazamiento

Son reacciones en las que un aomo o grupo atdmico de la sustancia reaccionante
es sustituido por otro &omo o grupo atémico.

Un tipo de estas reacciones es la esterificacion de acidos con alcoholes. En ellas
se sudtituye €l hidrogeno del acido por € radical del acohol obteniéndose e éster
correspondiente y agua.

CH3-CH,-COOH + CH3-CH,-OH é. CH3-CH,-COOCH,-CH3 + H,O
Acido propanoico etanol Propanoato de etilo agua

Otro caso tipico de este tipo de reacciones es la reaccion entre un &cido y e
amoniaco para formar la amida correspondiente:

CH;—CH,—-COOH + NHs é. CH;—CH,—-CONH> + H-0O
NH, + H
Acido propanoico  amoniaco Propanamida agua

Otro caso tipico es la halogenacion de hidrocarburos:

CH;—CH,—CH; + Cl;, & CH;—CH,—-CH,Cl + HCI
Propano cloro cloropropano clorurode
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gaseo0so hidrogeno

5.4.- Reacciones de combustion

En presencia de oxigeno, los compuestos orgénicos se combustionan dando CO,
y agua. Por giemplo la combustion del propano:

CH;—CH,-CH; + 50, &a 3CO, + 4H)0

5.5.- Reaciones de oxidacion-reduccion
Estas reacciones acompafian a los tipos anteriores. Un gjemplo clésico es la

oxidacion de alcoholes, que conducen a un acido:

Oxidacion
ALCOHOL ACIDO

Pero e proceso de oxidacion tiene una etapa intermedia, es decir, antes de
convertirse el alcohol en écido se convierte primero en un aldehido o una cetona segin s
el alcohol es primario o secundario.

Oxidacion ALDEHIDO Oxidacion
ALCOHOL ——— O —ACIP»O
CETONA

También puede darse e proceso inverso: € é&cido se reduce y se obtiene el
aldehido o lacetonay s se sigue reduciendo, obtendremos a find €l alcohol:

Reduccion ALDEHIDO Reduccién
ACIDO — O —APEOHOL
CETONA
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PROBLEMASTEMA 8

1.- Indigue s en la sguiente cadena carbonada existen &omos de carbono primarios,
secundarios, terciarios o cuaternarios, especificando cudles son estos &omos:

CHs CHs
CHs—CH,—CH —C—CH,
CHs

2.- Nombre el siguiente compuesto:
H,N-CH,-HC =CH -CHO

3.- Nombre el siguiente compuesto:
CH3;-CO —-CH,;—-CO —NH;

4.- Nombre el siguiente compuesto:
H;C — CHOH — COOH

5.- Escribalosisdmeros de formula molecular Cs Hi

6.- Indique cuales son losisomeros del acido cloropropanoico.

7.- Escribalosisdmeros de férmula molecular C, Hg O

8.- Dibujelosisdmeros cis-transdel 3-metil-3-hepteno.

9.- De los siguientes compuestos, diga cuales de dlos presentan isdmeros cis-trans.
Escriba losisomeros de los que la presenten.
a) CH3z;—CH =CH -COOH

b)  CICH =CH - CHjs
c) CH;— CHCI — CHCI — CH3
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11.-
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14.-

15.-
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Escriba todos los isdmeros de férmula CsH1,0 'y agrupelos por €l tipo de isomeria
estructural que presenten.

Diga razonadamente si el acido bromoetanoico tiene isdmeros opticos.
Indique cada grupo funcional en las siguientes moléculas:
a) CH3—CH2—CO—CH3
b) CH3—CH2—O—CH2—C :CHZ
COOH
b) HOOC —CH; - CH,; - CHNH;, - CHj

En los siguientes compuestos indique qué tipo de hibridacion presentan los
carbonos:

a) CH; - COOH

b) CH;-CH =CH - CO - CHj3

C) CH° C-CH,OH

De los siguientes compuestos, diga cuales son Opticamente activos:
a) CH,OH — CHBr —COOH

b) CH; - CHBr — CHCI - COOH

C) CH;—-CH,-COOH

En el siguiente compuesto, indique cuaes son los carbonos primarios, secundarios,
terciarios y cuaternarios:

CH,—-CH;3; CH,—-CHs;

H,C=CH-C-CH=CH-C-CH,-C° CH

I
CHs; CH; -CH —CHgs;

CH;
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AUTOEVALUACION TEMA 8

Formule o nombre los compuestos siguientes:
a) Sulfuro de potasio

b) Oxido de manganeso (1V)

C) Dietilamina

d) Ca H,

E) Cd (Br03)2
f)  CHa-CH,-COOH

Compare los metales y los no metales con respecto a:
a) Energias de ionizacion

b) Afinidades electronicas

C) Electronegatividad

Para la reaccion siguiente:
Cr203 + Al é. Cr + A|203

a) Indique el nimero de oxidacion de cada aomo.
b) I dentifique & agente oxidante.
C) Ajuste la reaccion por e método del ion-electron e indique cua es la

semirreaccion de oxidaciony cua eslade reduccion.

Complete las siguientes reacciones:
a) CHg-CH:CHz + Brn, é.
b) CH:-CH=CH, + H, a

C) CHg-CH:CHz + HBr é.

a) Calcule la solubilidad del cloruro de platay del cromato de plataen agua.

b) Si a una disolucién que tiene una concentracion 001 M enion Cl~ y 0'005 M en
ion CrO,* ~ se le afiade nitrato de plata, justifique cual es el compuesto que precipita
primero.

Datos: Ks(AgCl) =2 - 10" ; K (Ag.CrO,) = 10

Un compuesto gaseoso esta formado por un 22°4 % de boro y €l resto de fluor.

a) Calcule su férmula empirica

b) Diga cual es su férmula molecular, § 0'201 gramos de este gas ocupan
0054 litros, medidos a 27°C y 710 mmHg de presion.

Datos: R=0082 atm.- | - °K™ - mol™*; Masas atémicas. B=11; F=19

TEMA9: HIDROCARBUROS

Los hidrocarburos estéan formados sdlo por carbono e hidrégeno. Pueden

clasificarse de la siguiente manera:
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[ aturados: alcanos (C - C)
-ADENA ABIERTA algrienos (C = C)
Ins{ turados

alquifos (C° C)
HIDROCARBUROY)

( ci|loalcanos

Aliciclicos cloalguenos
cicloglquinos

CADENA CERRADA <

Arométicos Bencenoy sus
Derivados

1.- CADENA ABIERTA

1.1.- Saturados

ALCANOS Llamados también “ parafinas’.
Son hidrocarburos de cadena abiertay con enlaces sencillos.
En sus moléculas existen solamente enlacesC—-C y C—H .
Su formula general es C,, Hon s 2.
Los d&tomos de C presentan hibridacion sp°.
Estos compuestos presentan isomeria de cadena cuando en la cadena
existen 4 0 mas &omos de C.
Con respecto a las propiedades quimicas, los alcanos reaccionan
fundamentalmente por sustitucion: por gemplo sugtituyendo e H por un
halbgeno, etc.
También reaccionan por combustion obteniéndose CO, + H,0.

ALQUENQOS: Se llaman también “ olefinas’.
Son hidrocarburos de cadena abierta con a menos un enlace doble
entre carbonos.
Laférmulagenerd esC,, Ho,.
Los &omos de C con doble enlace presentan hibridacion sp?
Pueden presentar isomerias de cadena, de posicion y geométrica o cis-
trans.
En relacion con las propiedades quimicas, reaccionan
fundamentalmente por adicion, adicionando H,, halégenos, agua, etc.
También reaccionan, como todos los compuestos orgénicos por
combustion dando CO, + H,0.
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ALQUINOS Son hidrocarburos de cadena abierta con a menos un triple enlace
entre C.
Su formula general esC, Hon 2
Los C unidos mediante triple enlace presentan hibridacion sp
Pueden presentar isomeria de cadena y de posicion.
Con respecto a las propiedades quimicas, reaccionan
fundamentalmente por adicién de H,, Cl,, H,O, HCI, etc; y también
pueden reaccionar por combugtion dando CO; + H0.

2.- CADENA CERRADA

2.1.- Aliciclicos

Vienen a ser iguales que los acanos, alquenos y alquinos pero con la cadena
cerrada
2.2.- Arométicos

Esta serie esta congtituida por €l benceno y sus derivados.

El benceno es un compuesto de férmula molecular Cg He. La molécula es
simétrica. Los &omos de C ocupan los vértices de un hexégono regular y cada hidrégeno
estdunido aun C.

La longitud de los enlaces C — C esintermedia entre la de un enlace sencillo

y la de un enlace doble. Por tanto los C presentan hibridacion sp” y la estructura de la
molécula seria

OO (=

Con respecto a las propiedades quimicas, las principales reacciones de estos
hidrocarburos son las de sustitucién y dentro de ellas :

2.2.1.- Halogenacion

Consiste en hacer reaccionar el benceno con un halégeno de manera que uno
de los cloros entre en @ benceno ocupando € lugar de un H, y éste salga del benceno
para unirse a cloro restante formando €l cloruro de hidrogeno:

@ s L
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benceno cloro clorobenceno acido
(gas) clorhidrico

2.2.2.- Nitraciéon

Consiste en hacer reaccionar € benceno con €l &cido nitrico. El &cido nitrico
podemos descomponerlo en grupo hidroxido (OH) + grupo nitro (NO.). ¢Qué ocurrira
ahora? El grupo nitro es € que penetra en el benceno haciendo saltar un H , ocupando
asi su lugar. Este H vaaunirse d grupo (OH) que nos quedaba formando agua:

OH + NO, 0O,
@ + HN03 é. Hzo

benceno acido nitrico  nitrobenceno  agua

2.2.3.- Qulfonacion

Congiste en hacer reaccionar e benceno con acido sulfdrico. Al igual que en
caso anterior, el &cido sulfurico podemos descomponerlo en grupo hidréxido (OH) +
gupo sulfo (HSG:s). El grupo sulfo va a ser quien entre en el benceno ocupando €l lugar
de un H, que, como consecuencia, saldra del benceno para unirse al grupo OH para
formar agua.

OH + HSO, HSO4
@+ H,SO, & @ H,0

Benceno  acido sulfobenceno  agua
Qulfarico

2.2.4.- Alguilacion

Consiste en hacer reaccionar e benceno con un derivado halogenado, de
forma que € radica del halégeno penetre en & benceno ocupando € lugar y sustituyendo
aunH que se unird al haldgeno paraformar el &cido correspondiente:

2= CH3
@ + CH3—CH2—C| é. + HCI

Benceno cloroetano etil-benceno acido
Clorhidrico
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Estos hidrocarburos también reaccionan por adicion. Pueden adicionar
haldgenos, H, etc. Por giemplo:

CH,

@+ 3H, & CH, &
Ciclohexano
H, \C 2

C
H.

Y también reaccionan por combustion dando, como sempre, CO, y HO.

3.- ORIENTACION DE LOS SUSTITUYENTES

Cuando ya se haintroducido un &omo en el anillo bencénico, la entrada de un
segundo &omo o grupo atémico se hace en lugares que dependen de la naturaeza del
primero.

Segln como orienten los sustituyentes, se clasifican en sugituyentes de 12
clase o activantes y sustituyentes de 22 clase o0 desactivantes.

Son sustancias o0 sustituyentes de 12 clase o activantes aquellos que ceden
electrones a anillo bencénico y orientan la entrada del otro sustituyente hacia las
posiciones ORTO y PARA . Estos grupos son los R
( radicales organicos), CsHs ( fenil ), OH, , amina primaria.

Y son sustituyentes de 22 clase o desactivantes los que atraen a los electrones
del anillo bencénico y orientan la entrada del otro sustituyente hacia posiciones META.
Estos son los grupos nitro (NO,) ,sulfo (HSO;), &cido, aldehido, nitruro,ester, amida.

El fldor, cloro y bromo son desactivantes; sin embargo, orientan al segundo
sustituyente hacia las posiciones orto y para.

(&) e
OH \ Ortocloro-fenol

< * \C@

Paracloro-fenol

s e

Ejemplos:
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O + HNO; a O + H,0
NO,
Metadinitrobenceno

PROBLEMAS TEMA 9

1-

Indique si las sSguientes reacciones son de adicion, eliminacion o sustitucion:

‘@rmea e

~

b) H3C—CH = CHZ + CIZ a H3C—CHCI —CHZ—CI

¢) HsC—CH=CH—Br +OH & HyC—C° CH +H,0+Br

Explique razonadamente € tipo de rupturas que se pueden producir en los siguientes
enlaces covalentes:

a) Cl-Cl
b) C-Br
C) C-H

¢A qué tipo de reaccién pertenece la deshidratacion de alcoholes?

Indique si las sSguientes reacciones son de adicion, sugtitucion o eliminacion:

~

a) H3C—CH2—BI’ + NaOH a H3C—CH20H + NaBr

b) H3C—CH :CHZ + HC é. H3C—CH —CH3

Cl
Br

C) H3C-CH2-CH-CH3 + NaOH é. H3C -CH=CH - CH3 + H20+NaBr

Indique la formula semidesarrolladay nombre los isdmeros de formula molecular C,
Hs .
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Complete las siguientes reacciones indicando el nombre de los compuestos que se
obtienen:

a) CH3—CH:CH2 + CIZ é.
b) CH;—CH=CH—-CH; + HBr &
C) CH3—CH:CH2 + HBr é.
peroxidos

Escriba laestructuray el nombre de los productos esperados para lareaccion del 2-
butino con los reactivos siguientes:

a) Hzo

b) H,

C) 2 moles de Br;
d) 2 moles de HBr
€) Na

Las reacciones tipicas de los alquinos son las de ...

¢Qué tipo de hibridacién presentan los d&omos de carbono del 1,4-
pentadieno?

Indique con una flechalas posiciones favorecidas en la sustitucion electrofila del:

a) Nitrobenceno

b) Clorobenceno

C) Acido bencenosulfénico

d) Metilbenceno (tolueno)

Indique los productos que se obtienen en las siguientes reacciones:

a) Benceno + &cido sulfarico

b) Eteno + hidrogeno en presencia de paladio

C) 1-buteno + aguaen medio &cido

d) Reaccion de combustion del propano

Un compuesto organico tiene un 60% de carbono y un 13% de hidrégeno y su
peso molecular es 60. Determine su férmula empiricay su formula molecular. ¢Qué
compuestos responden a esta formula?

Por deshidratacion del 1-butanol con acido sulfirico se obtiene 1-buteno.
¢Qué volumen de 1-buteno en condiciones normales se obtiene con 10 gr de 1-
butanol del 80%?

AUTOEVALUACION TEMA 9

1-

Formule o nombre los compuestos siguientes:
a) Dihidrogenofosfato de sodio

b) Acido cloroso

C) Bromobenceno
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e Cd(OH),
f) CHg-CH,-CHCI-CH,-CH

¢Dbnde existe mayor nimero de &omos?

a) En 0’5 moles de agua
b) En 67°2 litros de helio (en condiciones normales)
C) En 4 gramos de hidrégeno

Dadas las configuraciones electrénicas correspondientes a los aomos neutros
siguientes:

1) 1825 p? 3) 157 2¢° p°
2) 128 p 4) 1525 p°3st

Indique razonadamente:

a) Grupo y periodo de la tabla periddica a que pertenece cada elemento.
b) El elemento que posee la mayor energia de ionizacion y el de menor.
C) El elemento que tiene mayor radio atémico y e de menor.

La formula molecular C, Hs4 O, , engloba varias estructuras, pero solo dos no son
alcoholes.

a) Escriba las dos estructuras que no son alcoholes.
b) Jrendrq dguna de las dos actividad Optica? Razone, brevemente, la
respuesta

En un recipiente se introducen 294 moles de yodo y 81 moles de hidrégeno,
estableciéndose € equilibrio:

~

l(9) + H2(Q) & 2HI(9)
Forméndose 560 moles de yoduro de hidrégeno.

a) Calcule la constante de equilibrio (K¢) de lareaccion
b) ¢Cuanto yoduro de hidrégeno se formara s se afiade un mol de yodo al
equilibrio anterior ala misma temperatura?

a) ¢Cuéntos ml de disolucion de &cido clorhidrico 0'1 M se necesitan para preparar
200 ml de una disolucion depH =4 ?

b) ¢Cual seria € pH s a la disolucion de pH = 4 s le afiaden 100 ml de una
disolucion de hidroxido de sodio 0°001 M?



