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SUMARIO

La publicacion periddica Serie Didactica ha sido creada en el &mbito de la Facultad de
Quimica, Bioquimica y Farmacia de la Universidad Nacional de San Luis (Ordenanza N°
008/07-CD) con el fin de proporcionar material de estudio a los estudiantes de las Carreras
de grado impartidas en la Facultad.

Actualmente, la SERIE DIDACTICA: MATERIAL DIDACTICO PARA ESTUDIANTES
(Resolucion N° 269/16) ofrece guias de Trabajos Practicos de Laboratorio y de campo,
guias de resolucion de problemas, material tetrico, propuestas de estudios dirigidos y com-
prensién de textos, entre otros materiales, elaborados por el cuerpo docente de las
diferentes Areas de Integracién Curricular de la Facultad. Estas producciones didacticas
significan un aporte para cubrir necesidades académicas acorde al enfoque de cada asigna-
tura 0 que no se encuentran habitualmente en bibliografia especifica. Las mismas estan
disponibles en la pagina de la UNSL (http://www.fgbf.unsl.edu.ar/mda.html) lo que facilita la
accesibilidad por parte de los estudiantes, docentes y comunidad educativa en general, gar-
antizando la calidad de la visualizacién y la amplia difusion del material publicado en este
sitio. De igual modo, la Serie Didactica realiza una extension invitando a docentes y alumnos
de diferentes niveles educativos a participar, crear, producir y utilizar este espacio fomen-
tando asi el vinculo entre esta Institucion y la comunidad.

En nuestra opinion, es de vital importancia producir y compartir el conocimiento con los
estudiantes y la sociedad. De este modo, se tiende a facilitar los procesos de ensefianza y
de aprendizaje y la transmisidn de una idea directriz de conducta humana y cientifica, fortal-
eciendo los vinculos entre docentes-alumnos-conocimientos y sociedad.

Dado que la presente SERIE DIDACTICA resulta de la participacion de numerosos ac-
tores, ante los posibles errores humanos y cambios en la ciencia, ni los editores ni cualquier
otra persona que haya participado en la preparacion del material didactico garantizan inte-
gramente que la informacion sea precisa o completa.


http://www.fqbf.unsl.edu.ar/mda.html
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PRESENTACION DEL CURSO DE QUIMICA GENERAL I

El presente documento esta dirigida a los alumnos del Curso Quimica General Il del
Area de Quimica General e Inorganica de las carreras Licenciatura en Bioquimica,
Farmacia, Licenciatura en Quimica, Analista Quimico, Técnico Universitario en
Esterilizacion, Técnico Universitario en Laboratorio Biolégico y Profesorado en Quimica.
Esta asignatura es obligatoria y se incluye en el ciclo de formacion basica segun los Planes
de estudios 11/10, 19/13, 3/1, 13/12 CD, 12/12, 15/12 y 6/04. Las carreras estan acreditadas
por CONEAU por seis afios Res. N°; 349/07.

Durante el curso se desarrollan por semana dos clases tedricas con un total de 3
horas; un trabajo practico de laboratorio de aproximadamente 2,5 horas y trabajos de aula
de integracion de contenidos donde se presentan problemas con la misma duracién; el
crédito horario total es de 90 horas cuatrimestrales durante las 15 semanas que dura dicho
periodo.

Los alumnos adquirirdn conocimientos sobre temas generales de la quimica, con
ello se busca desarrollar modelos conceptuales basicos sobre los que se construyan los
saberes de otras disciplinas relacionadas.

Los objetivos generales son: la incorporacion de vocabulario cientifico, la
comprension de fendmenos cotidianos, sus causas moleculares y la cuantificacién racional
de estos fendbmenos.

Se incluyen ademas en este trabajo, contenidos te6ricos minimos necesarios para
que el alumno pueda realizar los trabajos practicos y no pretende reemplazar la bibliografia
enunciada en el programa de la asignatura, aconsejando a los estudiantes la concurrencia a
las clases teéricas y consultas que los docentes ponen a su disposicién, que daran una
mejor perspectiva a los temas estudiados.

En la asignatura se trata de enriquecer la formacion de los futuros Licenciados y
profesionales relacionados a la ciencia quimica, haciéndolo no solo un efector de técnicas,
sino un facultativo formado y preparado para formar parte del equipo de trabajo, dandole las
herramientas que lo distingan como un posible referente del mencionado grupo.

La quimica es la ciencia que entiende sobre la composicion, estructura, propiedades
y reacciones de la materia, con especial atencion en los sistemas atomicos y moleculares.

La vida misma esta llena de quimica; es decir, la vida es el reflejo de una serie de
procesos bioquimicos continuos. Es visible la presencia de la quimica desde la composicion
de la célula a todo el organismo. Los seres humanos se construyen fisicamente de los
productos quimicos, viven inmersos en una gran cantidad de sustancias quimicas y

dependen de los productos quimicos para asegurar su calidad de vida moderna. Todos los

2017 I1


http://www.coneau.gov.ar/
http://www.unsl.edu.ar/~fqbf/Res349-07E804081061.pdf

Quimica General Il: Conceptos tedéricos. Practicos de aula. Experiencias de laboratorio

organismos Vvivos estdn compuestos por numerosas sustancias organicas. La vida en
esencia comienza a partir de una molécula que tiene la capacidad Unica de duplicarse,
formada por compuestos organicos simples llamados nucleétidos. Los nucleétidos se unen
entre si para formar los componentes bésicos de la vida. Nuestras identidades, herencias y
la continuacion de las generaciones se rigen por la quimica.

En nuestra vida cotidiana, todo lo que vemos, utilizamos o consumimos es producto
de la investigacién en quimica desde hace miles de afos. De hecho, la quimica se aplica en
todas partes en la vida moderna. Desde la coloracién de nuestras prendas de vestir a las
formas de nuestras PC, todos son posibles debido a la quimica.

Esta ha desempefiado un papel importante en los avances farmacéuticos, la ciencia
forense y la agricultura moderna. Las enfermedades y sus remedios que han permitido
extender la expectativa y calidad de la vida humana, en ellos la quimica juega un importante
papel en la comprensién de enfermedades y sus remedios, es decir, los farmacos.

Finalmente, estudiar quimica es como aprender un nuevo idioma que permite
comprender la naturaleza que nos rodea. Aungue en un principio, algunos de sus conceptos
parecen abstractos. Sin embargo, esta es una ciencia absolutamente racional y si es
perseverante completard este curso exitosamente y hasta es posible que lo disfrute
preparando su intelecto para comprender a la naturaleza.

Aqui le presentamos algunas sugerencias que lo ayudaran a formar buenos habitos
de estudio.

Asista regularmente a clases y tome apuntes detallados.

Si es posible, repase a diario los apuntes de los temas que se cubrieron ese dia en
clase. Utilice su libro para complementar sus notas. Seria de gran ayuda que aprenda a
desarrollar mapas conceptuales de cada tema estudiado.

Pensamiento critico. Preguntese si realmente comprendié el significado de un
término o el uso de una ecuacién. Una buena forma de probar lo que ha aprendido es
explicar un concepto a un compafiero de clases o a otra persona.

No dude en pedir ayuda al profesor o a su Jefe de Trabajos Practicos.

Como condicién para el cursado, las correlativas de la presente asignatura son:

Materia Para Condicién
QUIMICA GENERAL | Cursar Regular
QUIMICA GENERAL | Promocionar Aprobada
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Los laboratorios son @mbitos de trabajo con riesgo potencial para las personas, por
ello se requiere especialmente una actitud seria y responsable y una adecuada preparacion
previa al momento de ingreso.

Con el objetivo de cuidar la seguridad personal, las instalaciones y equipos y permitir
el mayor aprovechamiento de las practicas de laboratorio, se indican a continuacién una

serie de acciones.

A.-NORMAS DE CONDUCTA DEL ALUMNO EN EL LABORATORIO

1.- En todos los casos los alumnos deben demostrar sus conocimientos de las actividades a
realizar, de la teoria que las sustenta y de los riesgos y medidas de seguridad, tanto previo a
la practica de laboratorio como durante el transcurso de toda la realizacion de la practica
experimental.

2.- No esta permitido a los alumnos trabajar solos fuera de las horas normales previstas.

3.- Se recomienda trabajar con orden y método, manteniendo las mesadas libres de
elementos innecesarios. Los articulos personales: mochilas, camperas, paraguas, etc.
deben dejarse en otro lugar habilitado a tal fin.

4.- No esta permitido ingresar ni consumir alimentos ni bebidas en el laboratorio.

5.- No esta permitido fumar en todo el &mbito del Area de Quimica General e Inorganica.

6.- Los alumnos que posean cabellos largos deben usarlo recogido durante las actividades
practicas.

7.- No se debe pipetear ni probar sustancias con la boca, para tal fin se debe usar
propipetas.

8.- No se deben oler las placas con cultivos.

9.- Es obligatorio el uso del guardapolvo en el laboratorio y guantes de latex.

10.- No estd permitido descartar ningun tipo de sustancia liquida o soélida sin consultar
previamente al encargado del trabajo practico a cargo.

11.- Ante un accidente, lastimadura, quemadura, rotura de material, etc. avisar
inmediatamente al docente a cargo (no ocultar) y no tomar ninguna accion sin consultar. Se
sancionara el ocultamiento del hecho.

12.-En caso de emergencia en primer lugar guardar la calma y luego atender en todo
momento las instrucciones del jefe de Trabajos Practicos quien indicara como proceder.

13.- Lavarse las manos después de finalizar el Trabajo Practico y luego de toda operacion

gue haya comportado posible contacto con material irritante, caustico, toxico o patégeno.
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14.- Conectar equipos a la red eléctrica previo autorizacion.

15.- Al finalizar el trabajo préactico dejar todo el material ordenado, mesadas limpias,
mecheros cerrados, microscopios apagados, limpios y cubiertos.

16.- Esperar el consentimiento del encargado del Trabajo Préctico para retirarse del
laboratorio.

17.- Las puertas y ventanas deben permanecer cerradas a fin de evitar corrientes de aire

cuando se realicen cultivos.

B.- NORMAS DE PROCEDIMIENTO GENERALES EN EL LABORATORIO

1.- Al usar material de vidrio comprobar su perfecto estado (no usar material sucio, con
roturas o rajaduras)

2.- Cuando se calienta un material de vidrio (por ej. al preparar medios o esterilizar)
diferenciarlo perfectamente del material frio, dado que ambos presentan el mismo aspecto.
3.- Se deben seguir las normas de calentamiento cuando se utiliza fuego directo de
muestras de tubos de ensayo, vasos etc., para evitar proyecciones sobre uno mismo u otra
persona. Evitando de esta forma posibles accidentes y quemaduras.-

4.- Los productos inflamables (alcohol, éter) no deben estar cerca de fuentes de calor. Si se
necesita calentar recipientes con estos productos se hara a bafio maria.

5.- Si se trabaja con sustancias que emiten vapores toxicos se debe trabajar bajo campana
de extraccion o en su defecto en lugares con buena ventilacion.

6.- Comprobar cuidadosamente los rétulos de los envases antes de utilizarlos, de la misma
manera contribuir al mantenimiento de las etiquetas en buen estado.

7.- No volver al frasco de origen los sobrantes de los reactivos utilizados, a menos que sea
justificado por el responsable del laboratorio.

8.- No dejar envases abiertos.

C.-NORMAS DE DESECHO DE RESIDUOS EN EL LABORATORIO
a.- pueden desecharse por la cafieria: los residuos hidrosolubles, dejando correr el agua en
volimenes muy superior al desechado. No tirar productos biodegradables.
b.- no pueden desecharse por la cafieria mezclas o compuestos insolubles que puedan
producir bloqueo de las cafierias. Sustancias quimicas de alta toxicidad.
c.- los residuos patdgenos potenciales se deben desechar en bolsas rojas colocadas en
recipientes provistos para tal fin.

La seguridad se aprende, es un tema siempre actual para todas las personas y

especialmente para aquellas que trabajan o se desempefian en un laboratorio. Los
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accidentes ocurren mayormente por el mal comportamiento de las personas debido a la falta
de conocimiento y/o a la falta de medidas.

Los principios de BIOSEGURIDAD se pueden resumir en:

A) Universalidad: Todo el personal debe seguir las precauciones estandares rutinariamente
para prevenir la exposicion de la piel y de las membranas mucosas, en todas las situaciones
que puedan dar origen a accidentes, estando 0 no previsto el contacto con sangre o
cualquier otro fluido corporal. Estas precauciones, deben ser aplicadas para TODAS las
MUESTRAS, independientemente de presentar o no patologias.

B) Uso de barreras: Comprende el concepto de evitar la exposicion directa a sangre y otros
fluidos orgénicos potencialmente contaminantes, mediante la utilizacion de materiales
adecuados que se interpongan al contacto de los mismos. La utilizaciébn de barreras (e;.
guantes) no evitan los accidentes de exposicion a estos fluidos, pero disminuyen las
consecuencias de dicho accidente.

C) Medios de eliminacién de material contaminado: Comprende el conjunto de
dispositivos y procedimientos adecuados a través de los cuales los materiales utilizados son

depositados y eliminados sin riesgo.
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TEMA N° 1

OBJETIVOS
e Evaluar las leyes fundamentales de la termodinamica para describir los cambios de
energia de los sistemas termodinamicos.

o Distinguir las diferentes magnitudes termodinamicas, asi como su relacion
mediante el primer principio de la termodinamica.

e Especificar que en toda reaccion quimica hay asociado un cambio energético:
absorcion o desprendimiento de energia.

e Determinar la entalpia de reaccion a partir de las leyes y ecuaciones de la
termoquimica.

INTRODUCCION
TERMODINAMICA

Se ocupa del estudio de los cambios de energia que se producen en un sistema
cuando éste cambia de estado, y también de los intercambios de energia que se pueden
producir entre diferentes sistemas. La Termodindmica se basa en tres leyes fundamentales.
Primera Ley de la Termodinamica

Tambien conocida como Principio de la Conservacion de la Energia, el cual
establece que “la energia no se crea, ni se destruye solo se transforma”. Como
consecuencia de ello, un aumento del contenido de energia de un sistema, requiere de una
correspondiente disminucién en el contenido de energia de algln otro sistema. Su expresion
matematica es la siguiente:

Euniv = Esit. + Eambn. = cte.
La variacion de la energia interna del sistema se calcula:
AE=Q+W
Donde la variacion de energia interna (AE) es igual al calor (Q) absorbido o

desprendido por el sistema mas el trabajo (W) entregado o recibido por el sistema.

Trabajo
El trabajo se manifiesta cuando el sistema en estudio cambia de estado. Como

depende del estado inicial, del estado final y del camino recorrido en la transformacién, no
es funcién de estado.
El trabajo a presién constante, se calcula con la siguiente expresion:
W = —Pext.AV
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Doénde:
Pext = Presion exterior (cte).
AV = Variacién de volumen (V; - V)

Si el proceso es isotérmico (T = cte) reversible, la Pext = Pgas, es decir que, la
presion exterior NO es constante por lo cual el trabajo se calcula:

\ P
W= —nRTIn— = —nRTIn—
Vi P¢

Donde:

n: nimero de moles

R: constante de los gases = 8,314 J/ K.mol
T: temperatura

V: volumen

P: presion

El trabajo no es funcién de estado, porque depende del estado inicial, el estado final
y del camino recorrido en la transformacion.
Calor
En Termodinamica, el calor es energia transferida como resultado de una diferencia
de temperatura. El calor que recibe o entrega un sistema, se puede calcular con la siguiente
expresion:
Q = m.c. AT (1)

Doénde:
m: masa
c: calor especifico (propiedad intensiva)
AT: variacién de temperatura (T;- T )
Para calcular el calor molar, se multiplica y se divide la ecuaciéon (1) por peso

molecular (M).

m
Q= —.M.c.AT

M
donde:
% =n (nGmero de moles) vy
M.c = C (capacidad calorifica molar)
Entonces:
Q = n.C.AT

Segun se trabaje a volumen o presién constante se tendra:
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Qu=nCu.(Tr—T) ; Q=n.Cp,.(Tr— T)

Esto indica que el calor no es funcién de estado, ya que depende del camino seguido
en la transformacion y del estado inicial y final.

El signo algebraico + 6 — del trabajo y del calor, indica solamente el sentido de la
transferencia del mismo entre el sistema y el ambiente. La convencidén que se utiliza es la

siguiente:

Realizado sobre el Efectuado por el
SISTEMA SISTEMA

Variacion de energia interna (4E)

Variacién de Energia Interna (AE) es la energia absorbida o desprendida cuando una
reaccion quimica se lleva a cabo en un sistema cerrado.

Si se trabaja a V = cte., se trata de un proceso Isocérico, y en ese caso la variacion

de energia interna es igual al calor absorbido o desprendido por el sistema.

AE = n C, AT
Como vimos anteriormente:
Qy =nCy AT
Por lo tanto:
AE = Q,

Variacion de entalpia (4H)

Normalmente en el laboratorio se trabaja con el sistema a P = cte (generalmente la
Presion atmosférica), entonces surge la necesidad de definir una nueva funcién de estado
gue considere esta situacion, la Entalpia (H):

AH = AE + A(PV)

Se cumple que:

AH = n C, AT
Como vimos anteriormente:
Qp = nCp AT
Por lo tanto:
AH = Qp
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TERMOQUIMICA

Se ocupa especificamente de estudiar los efectos calorificos que acompafian a una
reaccion quimica. Cuando los reactivos pasan a productos, puede producirse absorcion o
liberacion de calor, pudiendo medirse esa variacion de energia, llamada Calor de Reaccién
(4H).

El Calor de Reaccion va a depender de la fortaleza que tengan los enlaces quimicos
en los reactivos y en los productos. Si los enlaces son mas fuertes en los productos que en
los reactivos, significa que los productos serdn mas estables que los reactivos. Esto indica
que los productos al ser mas estables, tendran menor energia y ese exceso de energia se
desprende al ambiente en forma de calor. Se dice entonces que la reaccion es
EXOTERMICA vy se indica: (- AH).

Si por el contrario, los reactivos son mas estables que los productos, para que se
produzca la reacciébn se tiene que absorber calor del ambiente y la reaccién sera
ENDOTERMICA vy se indica: (+ AH).

El calor de reaccién recibe distintos nombres de acuerdo al tipo de reaccién, por

ejemplo:
4 NH3g) + 50,24 NO g + 6 H,0 (g AH de combustion
Mgs) + Clyg 2 MgCly s AH de formacion
H3C\C—C/H H\ o /H
/ AN (g) /C C\ (g) AH isomerizacién
H CH, HC cH,
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Reaccion endotérmica Reaccion exotérmica
A Estado de Al AT/ Estado de
transicion T transicion

Energia de
activacion

!

Energia de
activacion

Energia
'
L
L
'
'
L
'
'
'
'
'
'
L
" D
- -
' -
s .2
Energla

Transcurso de la reaccion Transcurso de la reaccion

Para el estudio del Calor de Reaccién de una reaccién quimica se deben hacer dos
especificaciones:
1) Estequiometria, temperatura, presion y estado fisico, de cada uno de los reactivos y
productos, de la reaccién quimica.
2) Las propiedades termodindmicas a:
VvV = cte. Q. =AE
P = cte. p=AH
Calor estandar de reaccion (AH°)

Es el calor absorbido o desprendido cuando se produce una reaccién quimica y se
trabaja a 1 atmésfera de presion y a cualquier temperatura. La temperatura debe quedar

claramente especificada. Por ejemplo: AH%gg (Estado estandar = 1 atm de Presion).

El Calor de Reaccion (AH%) se puede calcular de las siguientes maneras:
A. Aplicando las leyes de la Termoquimica.

B. Utilizando Calores de Formacion.

C. Utilizando Energias de Enlace (H°enl).

Aplicando las leyes de la Termoquimica.

Ley de Lavoiser-Laplace:

“El calor desprendido (o absorbido) cuando los reactivos pasan a productos es igual al calor
absorbido (o desprendido) cuando los productos regeneran los mismos reactivos”.

Ley de Hess:
“Si una reaccién es llevada a cabo por dos caminos diferentes el calor de reaccion es el

mismo. Esto se debe a que la entalpia (H), es funcion de estado, por lo tanto no depende del

camino recorrido”.
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Utilizando Calores de Formacion.
AH°g = anAHof(prod) - anAHof(react)

Calor de formacion (AH®f)

Es el calor absorbido o desprendido cuando se forma 1 mol de sustancia a partir de
sus elementos en su estado mas estable. Cuando los elementos estan en su estado
estandar, el calor de formacion recibe el nombre de Calor de Formaciéon Estandar. El Calor
de Formacion Estandar (AH®%) de todos los elementos en su forma mas estable, es igual a

cero a cualquier temperatura.

Utilizando Energias de Enlace (H°enl).
H°ni: €s la energia necesaria para romper un mol de enlaces.
AHOR = _(ZnHoenl forman — 2:nHOenl rompen)
Como las entalpias de enlace son valores promedio, 4H°; calculado de esta forma

es un valor aproximado.

Célculo del 4H° de Reaccidn a distintas temperaturas. (4H°Ty)
AH®p¢ = AH°; + [ancp prod — ancp react ]AT

Donde C,= Capacidad Calorifica a Presion constante.

Célculo de 4H, a partir de AE
AH = AE + Angg RT

Donde: Ang) = 2Ngrod (g) = 2Nreact (g)

Célculo del 4H% cuando no esta tabulado
Cuando el valor de 4H% de una molécula o compuesto no es conocido se puede
calcular de la siguiente forma:

AH% (comp) = anAHof(étomos g — In Hy (comp)

Ejercitacion.

1. a) ¢Cuanto calor es requerido para calentar 100 g de Cu desde 283 K hasta 373 K? b)
La misma cantidad de calor es adicionada a 100 g de Al a 283 K. ¢Cudl se calienta
més: Cu 6 Al? Calor especifico de cobre: 0,3891 J/g.K. Calor especifico de aluminio:
0,9079 J/g.K.

Rta: a) Q =3,50kJ b) Cu

2. ¢Cuantas calorias se necesitan para elevar la temperatura de 50 mL de agua desde
15°C hasta 50°C? En este intervalo de temperatura se puede considerar la densidad

del aguaigual a 1g/ mL. Cy.o: 17,99 cal/ K. mol.
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Rta: 1744,13 cal.

Un mol de gas diatdmico cuyo estado inicial es:
P1=1atm; V1=24,6 L; T1=300 K
Se calienta a V = cte., hasta el estado final caracterizado por:
P2=5atm;V2=24,6L; T2 =1500 K
Calcular: Trabajo, Calor, Variacion de Energia interna y Variacion de entalpia.
Cv =20,92 J/mol K y Cp =29,28 J/mol K.

Rta: Qv = 25,104 kJ; W = 0; AE = 25,104 kJ; AH = 35,136 kJ.
Un mol de gas diatdmico cuyo estado inicial es:
P2=5atm;V2=24,6L; T2 =1500 K
Se enfria a P = cte. hasta un estado final caracterizado por:
P3=5atm; V3=4,92L; T3=300K
Calcular: Trabajo, Calor, Variacion de Energia interna y Variacion de entalpia.

Cv =20,92 J/mol.K y Cp = 29,28 J/mol.K.
Rta: Qp = -35,136 kJ; W = 9,97 kJ; AE =-25,104 kJ; AH = -35,136 kJ.

El trabajo realizado cuando se comprime un gas en un cilindro es de 462 J. Durante
este proceso hay una transferencia de calor de 128 J del gas hacia los alrededores.

Calcule el cambio de energia para éste proceso.
Rta: AE = 334 J.

Hallar la variacion de Entalpia para la siguiente reaccion.
Mgs + 2HClg 2 MgClyy + Hyg
A partir de los siguientes datos de entalpias de formacion:
Mg + Clge MgClyy  AH°=-640,98 kJ
Yo Hygyt ¥ Clyg 2 HCly, AHC = -92,29 kJ
Rta: AH; = -456,38 kJ
Calcular el calor estandar de reaccién a 25 °C para cada una de las siguientes
reacciones:
a) Nagt 3Hzg @ 2 NHgg
b) 4 NH3q +502¢) @ 4NO (g + 6H0 g
Rta: a) AH%: =-92,38 kJ; b) AH’%: = -904,49 kJ

. Dada la siguiente reaccion:

CsHe ot 7,5 0O, @ < 6 CO, @t 3 H,O 10 AE =-3265,61 kJ

Calcular cudl es el valor de AH, (calor de reaccion estandar), si T= 298 K.
Rta: -3269,32 kj
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TEMA N° 2

OBJETIVOS
e Diferenciar las diferentes tipos de fuerzas intermoleculares entre moléculas, y entre
iones y moléculas.

e Inferir que las propiedades macroscépicas de los liquidos se pueden explicar en
términos del concepto de las fuerzas intermoleculares.

e Establecer las condiciones en las cuales una fase es estable y los cambios en la
presion o la temperatura necesarios para provocar una transicion de fase.

e Discernir los causales de solubilidad de diferentes sustancias y su cuantificacion.

e Expresar las implicaciones entre la presion de vapor de un liquido y la temperatura
absoluta T mediante la ecuacién de Clausius-Clapeyron.

INTRODUCCION

Energia de interaccion (El)

Las energias que se ponen de manifiesto entre iones, &tomos y moléculas son
responsables de las propiedades que manifiesta la materia, tales como: solubilidad, punto
de fusién, punto de ebullicion, presion de vapor, calor de vaporizacion, viscosidad, densidad,
tension superficial etc.

Toda energia de interaccion es expresada como la contribucién de dos partes:

a) Una atractiva, de signo negativo (-)
b) Una repulsiva, de signo positivo (+)
El = - (parte atractiva) + (parte repulsiva)

La parte atractiva es de largo alcance y estabiliza el sistema disminuyendo la energia
potencial; la parte repulsiva es de corto alcance, desestabiliza el sistema aumentando la
energia potencial.

La expresion general de cualquier Energia de Interaccion es:

A B
E= ——+

rm " pn
donde: A y B son constantes que dependen del tipo de particulas involucradas en la
interaccion; m y n dependen del tipo de interaccion y r es la distancia entre las particulas.
Clasificacion de las interacciones:

1.- Aquellas en las que intervienen iones
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a) i6n—ibén

b) i6n - dipolo

c) i6n - dipolo inducido
2.- Interaccion de Van der Waals:

a) puente de hidrogeno

b) dipolo - dipolo

¢) dipolo - dipolo inducido

d) dipolo inducido - dipolo inducido

Tipo de Interaccion Factores responsables | Dependencia con r

ién —ion g de cada ion (q4,9,) 1/r

ion - dipolo q, 1/r?

ion - dipolo ind q,a 1/r*
Electronegatividad,

puente de hidrégeno basicidad y grado de ”
asociacién molecular. | 1/r

dipolo - dipolo Hy fp, /T 1/r®

dipolo - dipolo ind K, a 1/r®

dipolo ind — dipolo ind o, Pl 1/r®

g=carga « = polarizabilidad p= momento bipolar r=distancia T=temperatura

En el cuadro anterior, la fortaleza de la interaccion decrece de arriba hacia abajo.
Como consecuencia, a mayor interaccién, aumenta el valor de todas las propiedades,

excepto la Presion de Vapor que disminuye.

Puente Hidrogeno

Las interacciones puente hidrégeno se producen cuando una molécula tiene un
hidrégeno unido a un atomo muy electronegativo (O, N o F) y se enfrenta a otro &tomo (de la
misma molécula u otra) que posea pares de electrones libres.

Cuando este tipo de interaccion se produce entre dos 6 mas moléculas, se trata de
un Puente Hidrogeno Intermolecular, mientras que si se produce dentro de la misma

molécula, se llama Intramolecular.
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Fuerzas Intermoleculares y Estado Liquido

El calor molar de vaporizacion (AH,,) e€s una medida de la intensidad de las
fuerzas intermoleculares que ejerce un liquido. Es la energia necesaria para evaporar un
mol de un liquido. La relacion entre la presion de vapor P de un liquido y la temperatura
absoluta T esta dada por la ecuacion de Clausius-Clapeyron.

Hvap

InP=-—
RT

+C

Donde:
R= constante de los gases = C= constante
A partir de esta ecuacion de obtiene:
P, AHy,, 11

In— = - —
P, R T, T,

Esta ecuacion se utiliza para calcular la presién de vapor de un liquido a distintas
temperaturas.
Solubilidad es una medida de la cantidad de soluto que se disolvera en cierta cantidad de
disolvente a una temperatura especifica.
Resumen de Conceptos
e Las fuerzas intermoleculares actlan entre las moléculas o entre las moléculas y los
iones. Estas fuerzas de atraccion casi siempre son mucho mas débiles que las fuerzas de
enlace.
e Las fuerzas dipolo-dipolo y las fuerzas ion-dipolo atraen moléculas con momentos
dipolares hacia otras moléculas polares o iones.
e Las fuerzas de dispersion se deben a los momentos dipolares temporales inducidos en
moléculas ordinariamente no polares. El grado con el cual un momento dipolar puede ser
inducido en una molécula se llama polarizabilidad. Con el término “fuerzas de van der
Waals” se hace referencia a las interacciones dipolo-dipolo, dipolo-dipolo inducido y fuerzas
de dispersion.
e El puente (o0 enlace) de hidrogeno es una interaccién dipolo dipolo relativamente fuerte
entre un enlace polar que contiene un atomo de hidrogeno y un atomo electronegativo de O,
N o F. Los puentes de hidrogeno son muy fuertes, en especial entre las moléculas de agua.
e Los liquidos tienden a adoptar una geometria con el minimo del area superficial. La
tension superficial es la energia necesaria para expandir el area superficial de un liquido; las
fuerzas intermoleculares grandes conducen a una mayor tension superficial.
e La viscosidad es una medida de la resistencia de un liquido a fluir; esta propiedad

disminuye con el aumento de temperatura.
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e Las moléculas de agua en el estado sélido forman una red tridimensional en la que cada
atomo de oxigeno esta unido por enlaces covalentes a dos atomos de hidrogeno, asi como a
otros por puentes de hidrogeno. Esta estructura Unica explica porque el hielo es menos
denso que el agua liquida, propiedad que permite la supervivencia de los seres vivos bajo el
hielo en estanques y lagos en los climas frios.

e El agua se encuentra también idealmente ubicada por su papel ecolédgico gracias a su
alto calor especifico, otra propiedad que le imparten los fuertes puentes de hidrogeno. Los
grandes depdsitos de agua tienen la capacidad de moderar el clima del planeta al absorber
y generar cantidades sustanciales de calor con solo pequefios cambios en su temperatura.

e Todos los sdlidos son cristalinos (con una estructura regular de atomos, iones o
moléculas) o amorfos (sin una estructura regular). El vidrio es un ejemplo de un sélido
amorfo.

e Un liquido contenido en un recipiente cerrado establece un equilibrio dindmico entre la
evaporacion y la condensacion. En estas condiciones la presion del vapor sobre el liquido es
la presidn de vapor de equilibrio, conocida simplemente como “presion de vapor”.

e En el punto de ebullicion, la presion de vapor de un liquido es igual a la presion externa.
El calor molar de vaporizacion de un liquido, es decir, la energia necesaria para evaporar un
mol del liquido, se puede determinar al medir la presion de vapor del liquido en funcién de la
temperatura y con la ecuacién de Clausius—Clapeyron. El calor molar de fusién de un sélido
es la energia necesaria para fundir un mol del sélido.

e Para cada sustancia hay una temperatura, denominada temperatura critica, por arriba de
la cual no es posible licuar su fase gaseosa.

e Las relaciones entre las fases de una sola sustancia se representan mediante un
diagrama de fases, donde cada regién representa una fase pura, y los limites entre las
regiones muestran las temperaturas y presiones a las cuales dos fases estan en equilibrio.

En el punto triple, las tres fases estan en equilibrio.

Preguntas De Repaso. Energia De Interaccion.

1. Proponga un ejemplo para cada tipo de fuerzas intermoleculares:
a) interaccion dipolo-dipolo
b) interaccién dipolo-dipolo inducido
c) interaccion ion-dipolo
d) fuerzas de dispersién de London
e) interaccion ion-dipolo inducido

f) interaccidn ion-i6n
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g) interaccion Puente Hidrégeno

2. Explique el término “polarizabilidad”. ¢ Qué clase de moléculas tienden a ser muy
polarizables? ¢Qué relacién existe entre la polarizabilidad y las fuerzas
intermoleculares?

3. Explique la diferencia entre un momento dipolar temporal y un momento dipolar
permanente.

4. ¢Qué propiedades fisicas se deberian considerar al comparar la intensidad de las
fuerzas intermoleculares en los sdlidos y los liquidos?

5. ¢Cuales elementos pueden patrticipar en los puentes de hidrogeno? ¢ Por qué el

hidrégeno es Unico en este tipo de interaccién?

Ejercitacion.

1. Ordenar las siguientes compuestos de acuerdo al punto de fusion decreciente: KClI,
NaCl, RbCly CaCl,.

2. ¢Cual de las siguientes moléculas es probable que forme interaccién puente de
hidrégeno?:
a) HF; b) CHy; c) HsSb; d) CH;OH.

3. Dadas los siguientes grupos de moléculas sefialar cual de ellas se disuelve mas
facilmente en agua y especificar la causa:
a) Ha Ny O,
b) CH, CH3CHs

4. ;Qué tipo de interaccion predominante presenta cada uno de estos is6meros

estructurales? ¢,Cual presentara mayores valores en sus propiedades intensivas?

OH OH
NH,
NH,
orto-aminofenol para-aminofenol

5. Para los siguientes hidrocarburos normales, determinar qué tipo de interaccién sera
predominante. Teniendo en cuenta sus puntos de ebullicion y calores normales de
vaporizacion (4H%.,. en Kcal/mol), justifique la diferencia entre los distintos

compuestos.
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Hidrocarburos P.eb. °C AHC,, en Kcal/mol
n-propano -30 °C 4,32
n-butano 0°C 5,32
n-hexano 68 °C 6,83
n-octano 125°C 8,10

6. La presion de vapor del benceno, CgHe, €s 40,1 mmHg a 7,6°C. ¢ Cudl es su presion

de vapor a 60,6°C? El calor molar de vaporizacion del benceno es 31,0 kJ/mol.

Rta: 331,2 mm Hg.

7. Estime el calor molar de vaporizacién de un liquido cuya presion de vapor se duplica

cuando la temperatura se eleva de 85°C a 95°C.

Rta: 75,9 kJ/mol.

8. A continuaciéon se muestra el diagrama de fase del azufre.

a) ¢ Cuantos puntos triples hay?

b) La monoclinica y la rémbica son dos formas alotrépicas del azufre. ¢Cuéales méas

estable en condiciones atmosféricas?

c) Describa que sucede cuando el azufre a 1 atm se calienta de 80°C a 200°C.

. |
1073 atm |

Rémbico

154°C
| 288 atm

Liquido

Monoclinico

10~ atm
Vapor

|
95.4°C
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TEMA N° 3

OBJETIVOS
e Inferir que las propiedades fisicas, como la presion de vapor, el punto de fusion, el
punto de ebullicion y la presion osmética de una solucién dependen solo de la
concentracion.

e Evaluar el estudio de las propiedades coligativas en soluciones de electrolitos y no
electrolitos.

e Efectuar calculos a través de las ecuaciones que describen a las propiedades
coligativas para resolver situaciones problematicas.
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INTRODUCCION
Son propiedades que dependen exclusivamente del nimero de particulas de soluto
presentes en la solucion, y no de la naturaleza de las particulas (a&tomos, iones o
moléculas).
Siempre se cumple:
MAS moléculas de soluto > MAYOR concentracién > MAYOR efecto en las propiedades
coligativas
Las propiedades coligativas que estudiaremos son:
a) disminucion de la presion de vapor (APv)
b) disminucién del punto de congelacion o descenso crioscopico (ATc o ATY)
c) aumento de la temperatura de ebullicion o aumento ebulloscopico (ATeb)
d) presién osmotica (1T)
Expresion General: PC=iKC
donde:
PC = propiedad coligativa (APv, ATc, ATeb o 1)
K = constante, que depende exclusivamente de las propiedades del disolvente.
C = concentracion de la solucién, normalmente expresada como molalidad (m)
i = factor de Van't Hoff. Asi i debe ser 1 para todos los no electrolitos. Para los electrolitos
fuertes como NaCl y KNOg, i debe ser 2 y, para electrolitos fuertes del tipo Na,SO, y CaCl,, i
debe ser 3.

Disminucidn de Ila presion de vapor (APv)
Para solutos no volatiles la presion de vapor de sus disoluciones siempre ser4 menor
a la del disolvente puro. Es decir, que al disolver el soluto provocaremos una disminucién en
la presiéon de vapor de la solucién.
La presion de vapor de un solvente es proporcional a su fraccion molar en solucién.
Se puede calcular aplicando la ley de Raoult:
P= Xsolvente Ppuro
Siendo
P: presién de vapor del solvente en solucién
Xsonvente: fraccion molar del solvente

Pouro: presion de vapor del solvente puro

Disminucioén del punto de congelaciéon o descenso crioscépico (ATc)
Para solutos no volatiles la temperatura de congelacién de sus disoluciones siempre

sera menor a la del disolvente puro.
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Es la disminucion en el punto de congelacién (fusiéon) de una disolucion cuando
disolvemos en ella un soluto no volatil.
Se puede calcular aplicando alguna de las siguientes férmulas
ATc=Tc’-Tc
Siendo:
Tc® la temperatura de congelacion del disolvente puro
Tc la temperatura de congelacién de la solucién
Si el soluto es un electrolito la disminucién en el punto de congelacién se puede
calcular con la siguiente ecuacion:
ATc=iKcm
Si el soluto es un no electrolito (i = 1) la disminucién en el punto de congelacién se
puede calcular con la siguiente ecuacion:
ATc=Kcm
Kc depende de las propiedades del disolvente puro tales como peso molecular,
temperatura de fusién y calor molar de fusion.
Implicancias cotidianas: en regiones muy frias, es comun observar que se tira NaCl (sal
comun) sobre las calles o rutas para evitar la formacién de hielo sobre las mismas. Esto se
debe a que al disolverse el NaCl provoca una disminucion en el punto de congelacién del

agua pura provocando que la misma se mantenga liquida a temperaturas menores.

Aumento de la temperatura de ebullicion (ATeb)

Para solutos no volétiles la temperatura de ebullicion de sus disoluciones siempre
serd mayor a la del disolvente puro.

Es el aumento en la temperatura de ebullicion (punto de ebullicién) de una solucion
en comparacion con la temperatura de ebullicion del solvente puro cuando disolvemos en
ella un soluto no volatil.

Se puede calcular aplicando alguna de las siguientes férmulas

ATeb = Teb — Teb®
Siendo:

Teb® la temperatura de ebullicion del disolvente puro
Teb la temperatura de ebullicion de la solucion

Si el soluto es un electrolito el aumento de la temperatura de ebullicion se puede
calcular con la siguiente ecuacion:

ATeb =i Kebm

Si el soluto es un no electrolito (i = 1) la disminucion en el punto de congelacién se

puede calcular con la siguiente ecuacion:
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ATeb = Keb m

Keb depende de las propiedades del disolvente puro tales como peso molecular,
temperatura de ebullicion y calor molar de ebullicién.
Implicancias cotidianas: el uso de refrigerantes-anticongelantes para el agua del motor de
los vehiculos; generalmente se utilizan soluciones de alcoholes como etilenglicol (soluto no
electrolito) que al disolverse en el agua produce una solucién que tendra un mayor punto de

ebullicion y un menor punto de congelacién que el del agua pura.

Presion Osmaotica

Se conoce como 0smosis a un proceso generalmente bioldégico que consiste en el
paso selectivo de moléculas de disolvente (agua) a través de una membrana porosa o
semipermeable desde una solucién diluida hacia una concentrada con la finalidad de igualar
concentraciones.

Es importante dejar en claro que son las moléculas del disolvente las que se mueven
de un compartimiento a otro, es decir es el agua o disolvente el que pasa y no el soluto.

La presion osmética (1) de una solucion es la presion que se requiere para detener el
proceso de 6smosis y se puede calcular con la siguiente férmula:
m=iK;m sielsoluto es un electrdlito
m=K, m si el soluto es un no electrolito

La presion osmoética obedece a una ley similar a la de los gases ideales. Van't Hoff
fue el primer cientifico que analiz6 estos hechos, los cuales se expresan en la siguiente
ecuacion, conocida como ecuacion de Van't Hoff.

nRT
\%

T =

Donde:

7 = Presidon Osmotica (atm)

V = Volumen de la solucién (L)

R = Constante de los gases ideales (0,082 L atm/K mol)
n = NUumero de moles de soluto

T = Temperatura (K)

De acuerdo a la ecuacion de Van't Hoff, se observa que a temperatura constante la
presion osmoética solo depende de la concentracion de particulas y no de la naturaleza del
soluto, de ahi que la presion osmotica es una propiedad coligativa de una solucion.

Si el volumen de la solucién fuera un litro, entonces: n/V = Molaridad*. Por lo tanto la
relacion puede formularse como:

m=MRT
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*(Cuando las soluciones son muy diluidas (menores a 0,1 M) se puede considerar que la Molaridad es igual a la
Molalidad).

Ejercitacion.

Se disuelven 10 g de naftaleno en 50 mL de Benceno (d = 0,88 g/mL) ¢Cual es el
punto de congelacién de esta solucion, sabiendo que la masa molar de naftaleno es
128 g/mol? (benceno: Kc = 5,12 °C/molal y T°C = 5,5 °C)
Rta: - 3,82 °C

Calcular la presion osmotica a 0°C de una solucion acuosa de glicerina 0,5 m; Kt =
22,41 atm Kg/mol.

Rta: 11,20 atm
Calcular el valor de la presion osmotica que corresponde a una solucion que contiene
2 moles de soluto en un litro de solucién a una temperatura de 17° C.

Rta: 47,58 atm
Calcule la presién de vapor de una solucién preparada al disolver 218 g de glucosa

(PM: 180,2 g/mol) en 460 mL de agua a 30°C. b) ¢Cual es la disminucién en la presién

de vapor. La presiéon de vapor del agua pura a 30°C es de 31,82 mmHg.

Rta: a) 30,4 mmHg
b)1,4 mmHg.

Calcule la presion de vapor de etanol en kilopascales (kPa) a 19°C para una solucién
preparada al disolver 2 g de cinamaldehido, CgHgO, en 50 g de etanol C,HsOH. La
presién de vapor del etanol puro a esa temperatura es 5,3 kPa.

Rta: 5,23 kPa.
Calcular el punto de ebullicion de una solucién de 100 g de anticongelante etilenglicol
(C2HeO2) en 900 g de agua (Keb = 0,52 °C/m).

Rta: 100,93 °C
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TEMA N° 4. A

OBJETIVOS

e Desarrollar los conceptos de entropia y energia libre de Gibbs.

e Determinar si un proceso es espontaneo o no a partir del estudio de la variacién de
las magnitudes termodindmicas asociadas.

INTRODUCCION

Espontaneidad de las reacciones quimicas

En un proceso fisico o en una reaccion quimica, se podria usar AS del universo
como criterio de espontaneidad, para lo cual se deberia conocer el AS del sistema y el AS
del ambiente. Como no se puede determinar el AS del ambiente, se deberia trabajar en un
sistema aislado (m = cte, V = cte, E = cte).

Teniendo en cuenta que las condiciones de trabajo en el laboratorio son: P=ctey T=
cte, surge la necesidad de definir una nueva funcién de estado como criterio de
espontaneidad: Energia Libre de Gibbs(G), que depende exclusivamente de las
propiedades del sistema.

La Energia Libre no posee valor absoluto, y se puede calcular como:

AG° = AH° -TAS® cuando P=1 atm

Se puede calcular AG® a partir de datos tabulados de la siguiente manera:
AG® = 3NpodAG% prody - 2 NreactAG® ¢ (reacy

De la misma forma se puede calcular AH® y AS°®:

AH® = 3N 50sBH% rod) = 2N reacDH 1 (reacy)
AS® = 31N p0aS® prog) = 2N reactS° (react)
AG Como criterio de espontaneidad:
Para saber la direcciébn o sentido en que se produce una reaccion quimica, se
evalua:
Si AG < 0 Reaccion espontanea de izquierda a derecha
Si AG = 0 Reaccién en equilibrio
Si AG > 0 Reaccion espontanea de derecha a izquierda
Evidentemente el signo de AG° va a depender de los signos de AH® y AS°.

Se pueden presentar cuatro casos:
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Condiciones: m = cte; P =1 atm = cte; T = 25°C = cte.

Gréficos:

AH°

AS°

AG°® = AH° -TAS®

Espontaneidad

+

Siempre espontanea
q

Siempre espontanea

«—

Baja Temperatura
q

Alta Temperatura

«—

Alta Temperatura
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«—
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Temperatura

AH: (-)
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AG

/

/

/
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AS: (-)
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>
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AG = AH - TAS
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TEMA N°4.B

OBJETIVOS

e Analizar la constante de equilibrio y la relaciéon de ésta con la energia de Gibbs.

e Demostrar el desplazamiento del equilibrio quimico mediante el principio de Le
Chatelier-Braun

INTRODUCCION

En las reacciones quimicas reversibles no siempre la totalidad de los reactivos se
convierten en productos, sino que se llega a un estado final de equilibrio.

Este equilibrio es dinamico ya que los reactivos siguen reaccionando entre si para
generar los productos y éstos continan regenerando los reactivos.

Se dice que un sistema quimico esta en equilibrio, cuando la velocidad de formacion
de productos es igual a la velocidad de descomposicion de los mismos para regenerar los
reactivos. Por ejemplo:

Vd
aA+bB — cC+dD

V1
donde:
vy : velocidad directa

v; : velocidad inversa

La constante de equilibrio

A temperatura constante, al alcanzarse el equilibrio, se mantienen constantes las
actividades de los productos y de los reactivos. Puede escribirse una constante que
relacione estas actividades, dicha constante en estas condiciones se denomina Constante
de Equilibrio y depende solamente de la temperatura.

Dada una reaccion quimica:

aA+bB & cC+dD

la expresion de la constante de equilibrio en funcién de las actividades se escribird por

convencion:
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ag. ad

a ,b
aj.ap

Ka =

En general, la actividad de una especie i esta relacionada con la concentracion molar
por medio de la siguiente ecuacion:
aj = v.[i]
Donde:
a;: actividad de la especie |.
y: coeficiente de la actividad que depende de todas las especies participen o no  de la
reaccion.
[i]: concentracion de la especie i.
Cuando la solucion es muy diluida, disminuyen las concentraciones de todas las
especies, por lo tanto y tiende a 1 y se puede considerar, que:
a;= 1
Es decir que en estas condiciones se puede tomar la actividad igual a la
concentracion molar, por lo tanto podemos escribir la Constante de Equilibrio en funcién
de las concentraciones molares, la cual depende exclusivamente de la Temperatura.
_ [c]e D¢
© [A]P.[B]P
Para gases, se acostumbra a dar estas concentraciones como presiones parciales
(P) expresada en atmosferas, por lo tanto, la Constante de Equilibrio en funcién de las
presiones sera:
_ PE.PS
P~ pa. pb

Donde K, depende solo de la Temperatura.

Constante de Equilibrio en funcién de las fracciones molares (X).
XS, X8

- Xa. X8

X

Donde K, depende de la Presién y de la Temperatura.
Las diferentes expresiones de la Constante de equilibrio estan vinculadas entre si de
la siguiente manera:
a) Kp = Kc (R.T)A"@
donde
Ang =3 n prod.q - >nreact.g

b) Kp = Kx . Pt*"®

donde
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Pt es la Presion Total

Las unidades de K¢, dependen de la reaccion en estudio.
PRINCIPIO DE LE CHATELIER- BRAUN

“Cuando se modifica cualquier variable que afecte a un sistema en equilibrio, este se
desplazara para alcanzar otro nuevo estado de equilibrio de acuerdo con las nuevas
condiciones impuestas al sistema”.

Para una reaccién en equilibrio:

N2g*+3 Hag 2 2 NHz () AH%R =-92 kJ Q)
Se puede analizar lo siguiente:
a) Efecto de los cambios de temperatura

Toda reaccién exotérmica se ve desfavorecida por un aumento de temperatura
(menor rendimiento) por ejemplo en el caso de la reaccién (1), por el contrario si se
disminuye la temperatura, la reaccién se ve favorecida (mayor rendimiento o cantidad de
productos).

Toda reaccién endotérmica se ve desfavorecida por una disminucién de temperatura
(menor rendimiento o cantidad de producto) y viceversa.

b) Efecto de los cambios de concentraciones

El aumento de la concentracion de cualquier componente de un sistema, da lugar a
una accion gue tiende a consumir parte de la sustancia agregada.

En la reaccion (1), al afiadir un exceso de Hyq a la mezcla en equilibrio, se aumenta
el consumo de N, desplazandose el equilibrio hacia la derecha, si por el contrario se
aumenta la concentracién de un producto, el equilibrio se desplazara hacia la izquierda, NO
modificAndose el valor numérico de ninguna de las constantes de equilibrio.

c) Efecto de los cambios de presion

Un aumento o disminucién de la presién en un sistema en equilibrio, afecta el
volumen gaseoso de reactivos y productos. Al aumentar la presion en el sistema (1), el
equilibrio se desplazara en el sentido donde se encuentre el menor volumen gaseoso, hacia
la derecha.

TRATAMIENTO TERMODINAMICO DEL EQUILIBRIO
Isoterma de Van’t Hoff:
AG = —RTInK,

Despejando In K, quedaria:

—-AG

InK, = ——
"% = T
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En este caso la constante es adimensional.
Integrando la ecuacion de Van T Hoff en forma definida se puede calcular K, a otra
temperatura con la siguiente ecuacion:
In Kpz = In Ky — AH®/R (1/T, — 1/Ty)
En condiciones no estandar el AG se calcula de la siguiente manera:
AG=AG°+RTInQ

Dénde: Q= cociente de reaccion

Ejercitacion

1. Dados los siguientes casos:

Caso |

2H024g 1am) @ 2H20 (g 1am) + Oz, 1am) T =298K
Caso Il

Nog.1am) * 2 Ozg 1am) 2 2 NOyq 1am) T =298K
Caso Il

3 Hyg 1am * N2 1am @ 2 NHzg 1 atm) T =298K
Caso IV

CaCOss 2 CaO g + COzg 1am) T = 298K

Calcular AG° y determinar en cada caso si las reacciones son espontaneas o no. En

los casos Il y IV deteminar la temperatura de equilibrio.

Rta: Caso I: AG® = -246,33 kJ;
Caso ll: AG° = 103,68 kJ;
Caso lll: AG° = -33,31 kJ;
Caso IV: AG° = 129,99 kJ

Teq =1107,9 K.

2. (Qué efecto tiene un aumento de presion y de temperatura sobre la siguiente
reaccion?
CO g*+2H;q 2 CHOH(  AH°=92,04kJ
3. Clasifique los siguientes equilibrios en homogéneo o0 heterogéneo y plantee la
constante de equilibrio K. y K, en cada caso.
a) Hyg + Brag 22HBrg
b) MgCOj3s 2 MgO( + COy
C) 2Nyg +6Hygy 2 4 NHgg
d) NHsNOzs 2 N0 g +2H0 (g
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4. Al calentar a 600° C anhidrido sulfuroso con oxigeno, se obtiene una mezcla en
equilibrio que contiene por litro 0,0106 moles de SOz, 0,0032 moles de SO, y 0,0016
moles de O,. Calcular:

a) La constante K,
b) LaK, correspondiente al equilibrio:
2 SOzg + Oz 2 2 SO
Rta: a) K. = 6857,9 L/mol; b) K, =95,74 atm’.
5. Para la siguiente reaccion:
2Hlg 2 Hygtla
La constante de equilibrio K, = 2,18 10 atm a 764 K y el AH para la reaccion es 2950
cal/mol. Calcular la constante de equilibrio a 667 K.
Rta: Keerx= 1,64 107
6. Para la reaccion a 3500K y a 1 atm de presion: K, = 8,28
COz¢ + Hzig @ CO g +H0 g
a) ¢Cuanto vale AG °?
b) ¢Sera la reaccion espontanea si el CO, y el H, se encuentran cada uno a 0,1 atm
de presién y el CO y el H,O a una presion de 2 atm?
Rta: a) AG® = -61,51 kJ ; b) AG = 112,84 kJ.

7. La variacion de la constante de equilibrio de una reacciéon quimica con la temperatura

absoluta sigue la siguiente ley:

AH

InK=cte— —
RT

Experimentalmente se obtiene la siguiente variacion:

In K

T

Indigue si la reaccién es endotérmica o exotérmica.
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TEMA N°5

OBJETIVOS

e Aplicar el estudio del equilibrio quimico a sistemas donde participen especies
iGnicas, ya sean sales poco solubles y disoluciones acidas y basicas

e Entender el concepto de pH y aplicarlos para realizar célculos en sistemas de
acidos y bases, fuertes y débiles.

e Utilizar la ecuacion de Henderson-Hasselbalch para el célculo de pH en
sistemas buffer.

INTRODUCCION
El equilibrio i6nico es la aplicacion del equilibrio quimico a las reacciones en donde
participan iones.
Por ejemplo:
CH; — COOH + H,O 2 CH3;COO™ +H"*
La constante de equilibrio a T = cte es:
CH;C00~ .[H"]
CH;COOH .[H,0]

Kc =

donde la [H,0] es constante, por lo tanto
CH,;CO0™ .[H*]
CH,COOH

El subindice “a” de K, indica que es la constante de equilibrio correspondiente a un

H,0 .Kc =Ka =

acido en este caso del 4cido acético y se denomina Constante de disociacion del acido.
Conaciendo la Ka de un acido se puede calcular su pKa de la siguiente manera:
pKa = -log Ka

SALES POCO SOLUBLES (solubilidad < 0,01m)

Una solucién esta saturada cuando el soluto esta en equilibrio con el soluto sin
disolver.

Por ejemplo: AgCl en agua (solucién saturada)

AgCls 2 AQ @) + Cl g

La constante de equilibrio a T = cte. sera:
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Ke = Ag* .[CI7]
[AgCl]
Siendo la [AgCI] = cte.
AgCl .Kc= Ag* .[Cl7]

El producto de concentraciones i6nicas se llama producto de solubilidad y la
constante, Constante del Producto de solubilidad (Kps) la cual depende exclusivamente
de la Temperatura.

Kps = Ag*t .[C]7]

Kps representa el valor maximo que puede tener el producto de las concentraciones
ionicas a una temperatura dada. Por lo tanto cuando menor es el Kps menor es la
concentracion de los iones en solucion, y menor la solubilidad.

Para este caso a 25 C

Kps= Agt. CI- =2x10710
También el Kps nos permite calcular la solubilidad de una sal.
Agt = CI7 = Spga

Reemplazando;

KpS = SAgCl' SAgCl = 2X10_10
S% agal = 2x10710

Saga = 2x10710=1,41x1073Ma 25°C

Caracteristicas del agua como solvente

La reaccion de disociacion del agua es la siguiente:

H,O 2 H" + HO (1)

otambién 2H,0 2 H;O" + OH
Si planteamos la constante de equilibrio para la reaccién (1) sera:
H* .[OH7]
©T T [HO]
La concentracién de agua permanece constante, por lo tanto:
H,0 .K. = H* .[OH7]
H,0 .K. = K, = 1x10™*a 25°C

Donde K,, = producto iénico del agua.

Concepto de pHy pOH
Por definicion

pH = -log [H'] —[H"] = antilog -pH
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pOH = -log [OH] —»[OH] = antilog —pOH
Escalade pHy pOH

4—acido p Neutro ¢ basico —p

1 10* 10% 10° 10* 10° 10® 107 10® 10° 10 10™ 10 10 10™

pH 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

Relacion entre pH'Y pOH
Kw =[H][OH] = 1x10™** (a25° C)
Tomando —log en ambos miembros:
-log ([H"] [OH1) = -log (1x10™%)
-log [H'] + (-log [OH]) = 14
pH + pOH =14
ACIDOS Y BASES
Definiremos un ACIDO y una BASE utilizando la teoria acido-base de Bronsted-
Lowry:
Acido: toda sustancia capaz de ceder uno o mas protones a una base.
Base: toda sustancia capaz de captar uno o mas protones cedidos por un acido.
Cuando un &cido cede un solo protdn, se dice que es MONOPROTICO. También
hay acidos diproticos, tripréticos y en general se llaman POLIPROTICOS.
pH de acidos y bases fuertes
Cuando se trabaja con un acido o una base fuerte se puede considerar gque se
encuentran totalmente disociados, por lo que [H'] o [OH7] seran iguales a la concentracion
inicial (C,) del acido o de la base respectivamente.
Ejemplo: una solucién 0,01M de HCI HCI - H" + CI
Como practicamente todas las moléculas se disocian, la [H'] es igual a la
concentracion del electrolito, es decir:
[H'] = [HCI] = 0,01M —pH = -log 0,01 = 2

pH de acidos y bases débiles
Los é&cidos y bases DEBILES (K,, Ky< 1) se ionizan parcialmente. Por ejemplo en la
siguiente reaccion:
CH; — COOH + H,0 — CH3;COO™ + H*
La constante de equilibrio a T = cte. es:
CH,C00™ .[H*]
CH;COOH . [H,0]
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Se puede calcular la [HzO*] o [H'] con la siguiente férmula:
H* = CaKa+ Kw  Ecuacion (A)

Esta ecuacion se aplica para acidos monopréticos DEBILES.

Para acidos monoproticos FUERTES en concentraciones molares menores a 10°,
para calcular la [H;0"] o [H'] se utiliza la siguiente férmula:

H* = @ Ecuacion (B)

Estas mismas ecuaciones A y B se pueden aplicar en el tratamiento de bases. En
ellas, [H'] se reemplaza por [OH] y K, por K.

Como utilizar la TABLA de calculo de [H'] de acido monopréticos (se encuentra en la
seccion ANEXO):

Para un ACIDO:

K,— indica si el acido es FUERTE o DEBIL

(Recordar: a mayor K, mayor disociacion, mayor fuerza).

C.,— es la concentracién analitica del acido (concentrado o diluido).

Se busca en la Tabla la interseccion de K, con C, y asi se determina si se debe usar
la ecuacion (A) o (B). En el rayado doble se puede usar A o B indistintamente. El valor limite
de C, para determinar si el &cido es concentrado o diluido es 10° M.

HIDROLISIS
Es la reaccién entre un ién proveniente de una sal con el agua.
CH3COO" + H,O 2 CH3;COOH + OH"

base acido
CH3;COOH .[OH™]

Kc = CH,C00~ [H,0] Como [H,0] = cte.
H,0 .Ke = CH;COOH .[OH™]
CH,C00~
CH5COOH .[OH]
CH,C00~
Ky, es la constante de hidrélisis del i6n oxalato, que se comporta como una base
(capta H").
Dos ecuaciones practicas para resolver los problemas de hidrolisis son:
Kh =
Kb

Donde: Kh= constante de hidrdlisis de un i6n que se comporta como acido.
Kw=1x 10™

Kb = constante de la base conjugada.

Kw

Ka

Donde: Kh = constante de hidrélisis de un i6n que se comporta como base.

Kh =
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Ka = constante del &cido conjugado.

SOLUCIONES AMORTIGUADORAS O SOLUCIONES BUFFER
Una solucion amortiguadora o sistema buffer es una soluciéon formada por:
1) un acido débil o una base débil y,
2) su sal; (base conjugada o 4cido conjugado respectivamente)

Ambos componentes deben estar presentes. La solucion tiene la capacidad de
mantener el pH dentro de determinados valores, cuando se agregan pequefas cantidades
de acido o base. Por ejemplo: acido carbdnico / bicarbonato; amoniaco /amonio.

Para determinar el pH de una solucién buffer se utiliza la ecuacién de Henderson-
Hasselbalch.

base conjugada

H=pK, +1
p Pa Ti0g acido

Ejercitacion

1. Escriba la constante de equilibrio correspondiente a cada una de las siguientes
reacciones ionicas:

a) Fluoruro de calcio soélido (sal poco soluble) que se disocia en agua en sus iones.

b) Hidrélisis (reaccion con agua) del ibn amonio para dar amoniaco.

2. Una solucién de NaOH en agua tiene una concentracién molar de 8,50x10 de iones
HO'. Calcule el pOH y pH de la solucién.

Rta: pOH =1,07; pH = 12,93
3. Calcule el pKa de los siguientes acidos utilizando los valores de las constantes de
disociacion de la tabla del final de la guia: Acido acético, fenol, i6n amonio y &cido

férmico.
Rta: Ac. acético pKa = 4,74; fenol pKa = 9,88; Amonio pKa = 9,25; Ac. férmico pKa = 3,74

4. Calcule la solubilidad (en mol/L) del ioduro de plata en agua pura a 25°C. (Los

productos de solubilidad se encuentran en la tabla inserta al final de este impreso).
Rta: S = 8,94 x 10° mol/L

5. La solubilidad del sulfato de plomo en agua puraes S = 1 x 10™ M. Escriba la ecuacion
gue describe el equilibrio entre el sulfato de plomo sélido y sus iones en solucion
acuosa. Calcule el Kps. Calcule después la solubilidad del sulfato de plomo en una

solucion 0,05 molar de nitrato de plomo (efecto de iébn comun).
Rta: Kps =1x 10®mol¥/L % S=2x 10" M
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. Con las siguientes ecuaciones se pueden resolver un gran numero de problemas

cuando se quiere conocer la concentracion de iones hidrogeno de acidos
monoproticos, ya sean fuertes o débiles, en solucion acuosa:

Ca+ Ca2+4Kw
2

A) HT = CaKa+ Kw B) Ht =
Calcule la concentracion de iones hidrégeno y pH en las siguientes soluciones
acuosas:
a) HCI10%M
b) HNO;10'M
c) Acido benzoico 10°M
d) Acido hipocloroso 107 M

e) Fenol (CsHsOH) 103 M
Rta: a) [H'] = 1x 102 pH =2;
b) [H']1=1,61x 107, pH=6,7;
c) [H]=2,54 x 10* pH=3,59;
d)[H]1=1,14x 107, pH =6,9;
€)[H]=3,74x 107, pH = 6,42

. Calcule el pH de una solucion amortiguadora que contiene 0,15 M de HNO, (aq) y

0,20 M de NaNO; (aq).
Rta: 3,47

. Indigque si las siguientes disoluciones son acidas, basicas o si tienen un pH neutro:

a) NaOCI (aq)
b) KCI (aq)
c) NH4NOs(aq)
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TEMA N° 6

OBJETIVOS

e Conocer e interpretar las expresiones de velocidad y sus gréficos para reacciones
de orden 0, orden 1y orden 2.

e Analizar datos cinéticos experimentales para determinar la Ecuacién de Velocidad.

e Estudiar la variacion de la velocidad de una reaccion en funcion de la concentracion,
temperatura y de la presencia de catalizadores.

e Determinar la Ecuacion de Velocidad.

e Analizar mecanismos de reaccién cinéticos.

INTRODUCCION

La Cinética Quimica se encarga del estudio de la velocidad con que se alcanza el
equilibrio en las reacciones quimicas. Consta de una parte experimental que se encarga de
determinar la constante de velocidad, el orden de reaccidn y la energia de activacion; y una

parte tedrica que propone un mecanismo para la reaccién en estudio.

VELOCIDAD DE REACCION:

Es la cantidad de materia que se consume o se produce por unidad de tiempo y se
expresa como la variacién de las concentraciones de los reactivos o productos con respecto
al tiempo.

La velocidad de una reaccion se puede estudiar experimentalmente midiendo los
cambios de concentracion que ocurren en un intervalo dado de tiempo y se puede expresar
como:

dR mol

V= — = ——

dt L.s

dR . . : . . o :
Donde: — TS indica la velocidad de desaparicion de reactivos en funcion del tiempo.

También puede expresarse como la velocidad de aparicion de productos en funcién

del tiempo de la siguiente manera:
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ECUACION DE VELOCIDAD
Para la siguiente reaccion:
Reactivos — Productos

La expresion de la ecuacion de velocidad es:

= —@ = Kk [reactivos]"
dt
0
V= ﬂ = Kk [reactivos]"
dt
donde:

k: Constante Especifica de Velocidad.
Depende exclusivamente de la Temperatura, y sus unidades dependen del orden de

reaccion.

mo] ™™
k= T /seg

n: orden de reaccion. Puede ser un numero entero o fraccionario, que se obtiene, en
reacciones sencillas (paso elemental), sumando los coeficientes estequiométricos de los
reactivos.
Ejemplo:

pA+gqB—-cC

v =k [A]P[B]4

donde: n =p + g seria el orden propuesto, el cual se debe determinar experimentalmente.

Reacciones de pseudo orden
Dada una reaccion: A+B+C — D
Si la expresion de la ecuacién de velocidad es:
d[A]

=——=k A BC =3
\% at n

y se mantiene constante la concentracion de C, (por ejemplo: agregando este reactivo en un

abrumador exceso, 0 en dos 6rdenes de magnitud mayor a lo requerido) entonces:

k' =k .[C] = cte

diA] _
v=———=k' A B n=2

dt

Esta reaccion que seria de tercer orden, al mantener constante la concentracion de
uno de sus reactivos, pasa a ser de pseudo orden. En este caso es de pseudo segundo

orden.
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Determinacién de ny k
Se propone un orden de reaccién y con los datos experimentales obtenidos a

temperatura constante, para verificar si se ajustan al orden propuesto se realiza el grafico
adecuado. De no resultar asi, se propone otro orden (prueba de ensayo y error).

En reacciones sencillas, del tipo A—producto

Reacciones de 1° orden. A—B

d[A]
TR kq[A]

Si se reordena la ecuacién de velocidad y se integra en forma indefinida, se obtiene:
In[A] = —kqt+ cte
Matematicamente esta Ultima es la ecuacién de una recta.
Si se grafican los datos experimentales, In [A] en funcién del tiempo y se obtiene una
recta, la reaccion es de 1° orden o de pseudo 1% orden.

Se puede determinar k a partir pendiente de la recta.

Q..
O
0.
-
°

In [A]

o 10 2 30 40 50
Tiempo (seg.)

Si la ecuacién de velocidad de la reaccion se integra en forma definida queda la

siguiente expresion:

[Alo

ln_ = klt

[Ale
donde: A , = concentracion de A al tiempo cero.
A = concentracion de A al tiempo t.
Si se grafican los datos experimentales,
ln% en funcion del tiempo y se obtiene una recta de pendiente positiva, se comprueba que

t

la reaccion es de 1* orden 6 de pseudo 1°* orden. De la pendiente de la recta se puede

calcular k.

0
o
o 1o 20 30 40 50
Tiempo (seg.)

In [A/[A]
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Si al graficar los datos experimentales NO obtenemos una recta, entonces la

reaccién en estudio NO es de primer orden. Se propone un orden superior.

Reacciones de 2° orden.2A — B
d[A] -
—T = kZ [A]Z n=2
Reordenando la ecuacion de velocidad e integrando en forma indefinida se obtiene la

siguiente expresion:

1
= k,t + cte
,Q
- o
< o
_-"'®"
o

0 10 20 30 40 0
Tiempo (seg.)

. . 1 ., . . .

e grafican los datos experimentales, — en funcion del tiempo, si se obtiene una recta, la
S f los dat tal - f del t bt ta, |

gréfica corresponde a una reaccion de 2% orden. De la pendiente de la recta se puede

calcular k.
Si la ecuacion de velocidad se integra en forma definida se obtiene la siguiente

expresion.
S S
[Ale  [Alo
Si se grafica L _ L en funcién del tiempo, y se obtiene una recta se comprueba

[Ale  [Alo
que la reaccién es de 2% orden. De la pendiente de la recta también se puede calcular k.

U[A]- VIA],

T T T T T T
10 15 20 25 30 35 40

tiempo (s)

MECANISMO DE REACCION

Para comprender mejor una reaccion compleja, debe plantearse un mecanismo de

reaccion. Este consta de etapas rapidas y una etapa lenta, que controla la velocidad de la
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reaccion, por lo que se denomina etapa controlante. La ecuacion de velocidad se escribe en
base a la etapa lenta, la cual determina el orden de reaccion.

CALCULO DE LA CONSTANTE DE VELOCIDAD

Se puede calcular en forma tedrica de dos maneras:
a) Despejando de la ecuacion de velocidad.

b) Usando la ecuacion exponencial de Arrhenius, que vincula la variacion de k con la T.

—-E3

k=AerT
Donde:

A = Factor de frecuencia (nUmero de choques efectivos). Sus unidades son iguales a las
de k.

Ea= Energia de Activacion. (cal/ mol ¢é kcal / mol.)
R = Constante de los gases. (cal/ K . mol. 6 kcal / K mol.)
T= Temperatura. (K).

Se utiliza la forma logaritmica, que resulta la ecuacién de una recta:
— _Ea
Ink = =T InA (2)

Si graficamos In k en funcién de 1/T, se obtiene una recta de pendiente negativa, de
la cual se puede calcular la energia de activacion.

O
Q.
.
o)

In k

0 10 20 30 40 50

T (K")

ENERGIA DE ACTIVACION

Es la barrera de energia que deben superar los reactivos para pasar a productos. Se

puede calcular a partir de la ecuacion de Arrhenius:

dink  E,
dT ~ RT2 T ,
Si se integra esta ecuacion entre limites y se redrdena gueda la siguiente expresion:
T1T2 k2
E, =R In—
TN T g
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La velocidad de reaccion se ve afectada por la temperatura. Para una reaccion

exotérmica, el grafico de Energia Potencial vs Avance de Reaccion seréa:

Avance de reaccion

Para una reacciéon Endotérmica, el grafico de Energia Potencial vs Avance de

Reaccion seré:

Energia del Estado de transicion

React

Avance de reaccion
AE = Ea; — Eaz
Donde:
E.: = energia de activacion de los reactivos.

E.. = energia de activacion de los productos.

CALCULO DE VIDA MEDIA (t1)

Tiempo de vida media es el tiempo requerido para que la concentracion del reactivo
disminuya hasta la mitad de su concentracion inicial. La expresion para calcular ty, de una
reaccion de primer orden es:

- 1l 5 0,693
V2T T Tk
El t;, de una reaccién de primer orden es independiente de la concentracion inicial

del reactivo.
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Ejercitacion

1.

Escriba las expresiones de velocidad para las siguientes reacciones en términos de la
desaparicién de los reactivos y de la aparicion de los productos:

a) Hz (9) + 12 (9) — 2HI (9)

b) 2H; (g) + O2 (9) — 2H,0 (9)

c) 5Br’ (ac) + BrOs (ac) + 6H" (ac) — 3Br; (ac) + 3H,0 (I)

Cuando la reaccion 2HI (g) — Hax(g) + 12(g) se llevo a cabo a una temperatura alta, la
concentracion de HI disminuyé de 6 mmol.L™ a 4,2 mmol.L™ en 200 s ¢Cuél fue la

velocidad de reaccion promedio?

Rta: v=910°mmol.L"s™

3. Paralareaccion A+ B + C — Productos, se obtuvieron los siguientes datos:
Experimento ., rLA(;]I(?L'l) (m rLI?)]I?L'l) (m n[1c(:)]l?L'l) V%In? ggﬁﬁl.nsig;al
1 1,25 1,25 1,25 8,7
2 2,5 1,25 1,25 17,4
3 1,25 3,02 1,25 50,8
4 1,25 3,02 3,75 457
5 3,01 1,00 1,15 ?

La velocidad inicial es para la pérdida de A.

a) A través de los datos experimentales determinar el orden de la reaccién con
respecto a cada reactivo y el orden global.

b) Escribir la ley de velocidad para la reaccion y determinar el valor de la constante de
velocidad k.

c) Calcular la constante de velocidad.

d) Utilizar los datos para predecir la velocidad de reaccidon para el experimento 5.
Rta: a)1° (A), 2° (B y C), orden global 5; b) v=k. [A].[B]*.[C]% ¢) k = 2,85 L* .mmol™.s™d) 11,34 mmol.L™"s™

4. La constante de velocidad para la reaccién de segundo orden de la hidrélisis acida de
la sacarosa para dar glucosa y fructuosa se midié a diversas temperaturas y aqui se
muestran los resultados:

T (°C) k (L.mol™*.s™)
24 4,8x10°
28 7,8x10°
32 13 x 107?
36 20 x 1073
40 32 x10°
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Determine graficamente y aplicando la ecuacion de Arrhenius la energia de activaciéon

de la reaccion.
Rta: Ea: 92,91 kJ/mol.
5. La ley de velocidad para la reacciéon 2H, (g) + 2NO (g) — Nx(g) + 2H,O (g), es v =

k[H,][NOJ?, ¢Cual de los siguientes mecanismos es el méas apropiado, con base en la
expresion de velocidad observada?
a) Mecanismo 1
H, + NO — H,O + N (lento)
N+ NO — N,+ O (rapido)
O + H,— H,O (rapido)
b) Mecanismo 2
H, + 2NO — N,O + H,O (lento)
N,O + H, — N, + H,0 (rapido)
c) Mecanismo 3
2NO 2 N,0, (equilibrio rapido)
N,O, + H, — N,O + H,O (lento)
N,O +H, — N, + H,0 (rapido)
6. La descomposicién térmica de la fosfina (PH3) en fosforo e hidrégeno molecular es una
reaccion de primer orden:
PHzg —  Pug + 6 Hyg

La vida media de la reaccién es 35 s a 680 °C. Calcule la constante de velocidad.
Rta: k =0,0198 s,
7. Los datos de la siguiente tabla se obtuvieron para la reaccion de descomposicion de:

A — Productos

Tiempo, min [Al, M In [A] 1/[A]
0 1,00 0,00 1,00
5 0,63 -0,46 1,6
10 0,46 -0,78 2,2
15 0,36 -1,02 2,8
25 0,25 -1,39 4,0

a) Determine graficamente el orden de la reaccién

b) ¢Cual es la constante de velocidad k?
Rta: a) 2° orden b) k =2,2210°% L.mol™.s™.
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TEMA N° 7

OBJETIVOS

e Analizar la relacion que existe entre la variacion de energia libre de una reaccién y
el potencial eléctrico para predecir la espontaneidad de una reaccion.

e Calcular la Constante de Equilibrio de una reaccién quimica.

e Evaluar la importancia que tiene la ecuacion de Nernst para los calculos
electroquimicos.

e Calcular la variacion de la fuerza Electromotriz (fem) de una pila con la actividad de
los iones de la solucion.

INTRODUCCION

El &rea de la quimica que estudia la conversion entre la energia eléctrica y la energia
quimica es la “electroquimica”.

Los procesos electroquimicos son reacciones REDOX donde la energia liberada por
una reaccion espontanea se transforma en electricidad.

El dispositivo experimental que se emplea para generar electricidad a partir de una
reaccion redox espontanea se denomina PILA 6 CELDA ELECTROQUIMICA. En otras
palabras, en una pila se utiliza la disminucién de energia libre de Gibbs (G) de una reaccion
guimica para transformarla en energia eléctrica aprovechable, es decir en energia util.

Las siguientes formulas seran (tiles para resolver los siguientes problemas:

a. Para calcular la Fuerza Electromotriz (fem) estandar de una pila.

€° pila = €° elect.der. - €° elect.izq.

b. Para predecir la Espontaneidad de una reaccion:
AG°=-nFeg°

c. Para calcular la Constante de Equilibrio de una reaccion quimica:

nFe

In Keq = ﬁ
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d. Variacion de la fuerza Electromotriz (fem) de una pila con la actividad de los iones de la
solucion:

- RT_ [Productos I6nicos]*

n : -
nF  [Reactivos [6nicos]Y

Ecuacion de Nernst
Recordar:
F = 96490 Coulombios/equiv
R= 8,314 J/K mol = v.coulombios/ K mol.

Ejercitacion

1. Para la siguiente pila en condiciones estandar determinar:
a)e .
b) El sentido espontaneo de la reaccion.
c) Identificar anodo y catodo.
Mg / Mg /I Pb* / Pb
Rta: a) €° = 2,24 v.

2. Para la reaccion del problema 1, calcular la constante de equilibrio a 298 K.
Rta: Keq = 2,45 x 107

3. Para la siguiente pila de Daniell, calcule el ¢.
Zn | Zn**[0,4M] // Cu* [0,02M] / Cu T =25°C
Rta.:€=1,06v.
4. Para la siguiente pila, calcule el s.
Ni / Ni** [102M] /I Ag'[10* M] / Ag T =25°C

Rta: € =0,87 v.
5. Se tiene la siguiente pila de concentracion.
Ag / Ag® [0,01M] // Ag'[0,1M] / Ag
¢Cudl sera el ¢ de la pila a 25° C?
Rta: € = 0,06 v.
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Ejercicios Propuestos

1. El Calor especifico del hierro es 0,107 cal/°C.g ¢Qué cantidad de calor se necesita
para calentar 100 g de hierro desde 20°C hasta 70°C?

Rta: 2,24 kJ

2. ¢ Qué cantidad de energia calorifica se necesita para calentar 200 g de Al, desde 20°C
hasta 30°C? El calor especifico del Al es 0,808 J/°C.qg.

Rta: 1,62 kJ.

3. ¢Cuanta energia se libera cuando se enfrian 50 g de plomo desde 150°C hasta 50°C

si su capacidad calorifica molar promedio en este intervalo de temperatura es

6,42 cal/°C .mol?
Rta: -0,645 kJ.
4. El agua se expande cuando se congela. ¢Cuanto trabajo realizan 100 g de agua

cuando se congelan a 0°C y hacen estallar una cafieria de agua que ejerce una
presion opuesta de 1070 atm? Las densidades del agua y del hielo a 0°C son de

1 g/lcm®y 0,92 g/cm?, respectivamente.
Rta: -0,94 kJ.

5. Un gas se expande 500 mL contra una presion de 1,2 atm, ¢ Cuanto trabajo se hace

en la expansiéon?
Rta: -14,53 cal.

6. Calcule el trabajo para cada uno de los siguientes procesos comenzando con una
muestra de 1 mol de gas en un ensamble de pistén con T= 305 K, P=1,79 atm y
V=4,29 L; a) expansion irreversible contra una presion externa constante de 1 atm a
un volumen final de 7,68 L; b) expansién isotérmica reversible a un volumen final de

7,68 L.
Rta: a) -82,1 cal; b) -353 cal.
7. Los gases de los cuatro cilindros de un motor de automévil se expanden de 0,22 L a

2,2 L durante un ciclo de encendido. Si se supone que el tren de engranaje mantiene
una presion constante de 9,6 atm en los gases ¢ Cuanto trabajo puede hacer el motor

en un ciclo?
Rta: -1,92 kJ.

8. Un motor de automdvil realiza 520 kJ de trabajo y pierde 220 kJ de energia como
calor. ¢(Cual es el cambio de energia interna del motor? Considere el motor, el

combustible y la emanacién de gases como un sistema cerrado.
Rta: -740 kJ.
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9. Suponga que 2 moles de CO,, tratado como un gas ideal, a 2 atm y 300 K son
comprimidos en forma isotérmica y reversible a la mitad de su volumen original antes

de utilizarlos para producir agua gasificada. Calcule W, Q y AE.
Rta: W=3,45 kJ; Q= -3,45 kJ; AE= 0 kj.
10. Suponga que 1 kJ de energia se transfiere como calor al oxigeno en un cilindro con

un pistén; la presion externa es 2 atm. El oxigeno se expande de 1 L a 3 L contra esta
presion constante. Calcule W y AE para el proceso completo.
Rta: W= -0,405 kJ; AE= 0,595 kJ.
11. Calcular el calor estdndar de reaccion a 25°C para cada una de las siguientes
reacciones:
a) 3NOy g + H:O () 2 2HNO;z(; + NO
b) CaCys + HO )y 2 CyHy ) + CaOg
c)2Nag + 2H,0 2 2NaOHg + Hz(g
Rta: a) AH%:=-71,79kJ;  b) AH°%: = -60,25 kJ; c) AH: =-281,58 kJ
12. El escarabajo bombardero tiene una glandula en el extremo del abdomen donde al
ser atacado secreta un liquido que por una reaccion exotérmica producida por
enzimas, eleva la temperatura de la sustancia excretada hasta su ebullicién. Al ser
atacado, descarga el vapor que ademas del efecto térmico posee quinonas, las cuales
actian como repelente contra otros animales. Dada la reaccién que se produce en el
escarabajo:
CeHa(OH)2tag) + H2O2(aq) @ CeHaO2aq) + 2 H20
Hidroquinona qguinona
Calcule la entalpia de reaccién estandar (AH°g) teniendo en cuenta las siguientes

entalpias de reaccion tabulados.

CoHa(OH)oag 2 CoHiOseq + Haogg AH®R =177 kJ
H2Oz2q @ H20 p+ %2 Oy AH°r =-94,6 kJ
HO ) 2 Hygt Y2 Oy AH°; =286 kJ

Rta: AH° r= -203,6 kJ.
13. Calcular la entalpia de enlace (H°%.) C-H con los siguientes datos:

C (graf)+ 2 Hz(g) 2 CH4(g) AH°® = -75,31 kJ
Cuan <2 Cy AH®° = 719,64 kJ
H2(g) 22H @ AH°® = 435,13 kJ

Rta: H°n = 416,3 kJ/mol.

14. El benceno liquido (CsHe) se quema en el aire para producir CO, y H,O (l). Calcule el
calor liberado (en kJ) por cada gramo del compuesto que reacciona con O,. Utilizar las

entalpias de formacién estandar tabuladas.
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2 C6H6(|) + 150, (@) 2 12CO, @t 6 H,O 0
Rta: AH° g =-41,89 kJ/g.

15. Calcular la variacion de entalpia de la siguiente reaccion:
Clpg + CHyg — CHCl + HCly
a) Aplicando los calores de formacion:
AH®% CH;Cl = -83,68 kJ/mol
AH% CH, = -75,31 kJ/mol
AH%HCI = -92,04 kJ/mol
b) Aplicando las entalpias de enlace:
C-H = 414,21 kJ/mol
Cl -Cl = 242,67 kd/mol
C- Cl = 326,35 kJ/mol

H- Cl = 430,95 kJ/mol
Rta: a) AH% = -100,41 kJ, b) AH°; = -100,42 kJ.

16. Calcular el AH°; a 100°C, para los siguientes casos:

a) N2 + 3 Ha @ 2 NHs AH®,05= -92,38 kJ.

b) 4 NH3g + 50, 24NO +6H,0 g  AH%95= -904,99 kJ.

Rta: @) AH°r = -95,7 kJ; b) AH°; = -900,94 kJ.

17. Un calorimetro a volumen constante mostré que la pérdida de calor que acompana la

combustiéon de 1 mol de moléculas de glucosa en la siguiente reaccion es 2559 kJ a

298 Ky asi AE = -2559 kJ:

CeH1206(s) + 6 O2 () = 6 CO2(g + 6 H20 (g

¢, Cual es el cambio en la entalpia para la misma reaccién?
Rta: AH° r = -2544 kJ.

18. Con los siguientes datos de entalpia de enlace:
C - H= 414,21 kJ/mol
C =C= 606,68 kJ/mol
H —-H= 430,95 kJ/mol
C -C= 347,27 kJ/mol

Calcular la variacion de Entalpia para la siguiente reaccion:

c—c¢ + H H — Hitt i H

-
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Rta: AH° g =-138,04 kJ
19. Calcular el AH% a distintas temperaturas:
CO g+ HO ) 2 COz(g) + Hz (g AHPp0g= -41,84 KkJ.
Calcular su valor si la reaccion tiene lugar a 100°C. Los valores de C, se obtienen de

tablas y se los considera constantes en ese rango de temperatura.
Rta: -41,877 kJ

20. El gas propano (CsHs) se utiliza como combustible. Si consideramos su sintesis de la
siguiente manera:
3C g+ 4Hyy 2@ CsHgg
Es dificil medir el cambio de entalpia de esta reaccion. Sin embargo, las entalpias de
reaccion estandar de la combustion son faciles de medir. Calcule el AH° de la reaccion

de sintesis, con los siguientes datos experimentales:

C3sHg gt 5Oy @ 3CO,q + 4 H0 AH° =-2220 kJ.
C gt Oz 2 COyyq AH® = -394 kJ.
Hz) + 72 Ozq) 2 H20 () AH° = -286 kJ.
Rta: -106 kJ.
21. Calcular el AH% del 2-hidroxipropeno.
CH;
P
Hooch,
Rta: -140,54J.

1. Los compuestos Br,y ICI tienen el mismo numero de electrones, pero el Br, se funde a
-7,2°C y el ICl se funde a 27,2°C ¢ Por qué?

2. Si usted viviera en Ushuaia, ¢cual de los siguientes gases naturales almacenaria en
un tanque a la intemperie durante el invierno: metano (CH,), propano (CsHg) o butano
(C4H10)? Justifique su eleccion.

3. Explique, en funcion de las fuerzas intermoleculares, por qué:

a) el NH; tiene un punto de ebulliciobn méas alto que el CH,,
b) el KCI tiene un punto de fusién mayor que el del I,.

4. Los compuestos binarios de hidrogeno de los elementos del grupo 4A y sus puntos de

ebullicion son: CH,, -162°C; SiH,, -112°C; GeH,, -88°C, y SnH,, -52°C. Explique el

incremento en los puntos de ebullicion del CH, al SnH,.
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5. ¢Cudles de las especies siguientes son capaces de unirse entre si por medio de
enlaces de hidrogeno? a) C,Hg, b) HI, ¢) KF, d) BeH,, e) CH;COOH.

6. El éter dietilico tiene un punto de ebullicion de 34,5°C,y el 1-butanol tiene un punto de
ebullicion de 117°C:

Eter dietilico 1-butanol
Los dos compuestos tienen el mismo tipo y nimero de atomos. Explique por qué son
distintos sus puntos de ebullicion.
7. Los siguientes compuestos tienen las mismas férmulas moleculares (C4Hyp). ¢ Cudl

compuesto tendria el punto de ebullicion més alto?

beby vy

8. El amoniaco es al mismo tiempo donor y aceptor de hidrégeno en la formacion de
puentes de hidrégeno. Dibuje un diagrama que muestre los puentes de hidrégeno de
una molécula de amoniaco con otras dos moléculas de amoniaco.

9. La solubilidad del KNO; es de 155 g por 100 g de agua a 75°C, y de 38,0 g a 25°C.
¢,Cudl es la masa (en gramos) de KNO; que cristalizara al enfriar exactamente 100 g
de esta disolucion saturada de 75°C a 25°C?

Rta: 459 g

10. Explique el término “grado de polarizacion”. ;Qué clase de moléculas tienden a ser
muy polarizables? ¢Qué relacion existe entre el grado de polarizaciéon y las fuerzas
intermoleculares?

11. Sugerir, razonando la respuesta, qué sustancia de cada par propuesto, es probable
gue tenga el punto de fusiobn normal mas elevado:

a. HCI o LiCl
b. CH, o SiH..
c. HF o HI.
d. H,O o CH3OH.
12. Identificar los tipos de fuerzas de interaccién que pueden aparecer entre moléculas

de las siguientes sustancias: a) KBr; b) H,S; c) I,.
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13. ¢Cual de las siguientes sustancias es mas polarizable? CH,, H,, CCly, F», O..

14. ¢;Cual es el orden creciente de la presion de vapor de las siguientes moléculas:
Br,; KCI y CI,?

15. Indique si la siguiente afirmacion es verdadera o falsa. “Los liquidos de punto de
ebullicion elevado tienen baja presion de vapor”. Justifique.

16. Explique por qué el etanol (C,HsOH) no es soluble en ciclohexano (CgH)2).

17. La solubilidad del CuSO, a 60° C es de 40 g cada 100 g de agua, y a 100° C es de
75 g. ¢Cual es la masa de CuSO, que cristalizara al llevar 150 g de una disolucién
saturada de 100°C a 60°C?

Rta: 30 g.
18. ¢Cual de los siguientes liquidos tiene mayor tension superficial: etanol (C,HsOH) o
éter dimetilico (CH3;OCHj3)?
19. ¢Como sera la viscosidad del etilenglicol respecto del etanol y el glicerol? justifique

CH,- OH
| H H
CH,—OH CH- OH H—C—C— 0 —H
|
I
CH,—OH CH,- OH H H
Etilenglicol Glicerol Etanol

20. ¢Como influye en la rapidez de evaporacion de un liquido:

a. La temperatura.
b. El area superficial de un liquido expuesto al aire.
c. Las fuerzas intermoleculares?

21. Los calores molares de fusion y sublimacién del yodo molecular son 15,27 kJ/mol, y
62,30 kJ/mol, respectivamente.Calcule el calor molar de vaporizacién del yodo liquido.

22. Los siguientes compuestos, ordenados de acuerdo con sus puntos de ebullicion, son
liquidos a:

a. —10°C butano,

b. —0,5°C etanol,

c. 78,3°C tolueno,

A —10°C, ¢Cual de estos liquidos se esperaria que tuviera la presién de vapor mas
alta? Explique.

23. El café secado por congelacién se prepara congelando la infusion de café y
eliminando el hielo con una bomba de vacio. Describa los cambios de fase que
suceden durante estos procesos.

24. Un estudiante cuelga ropa humeda a la intemperie en un dia de invierno que esta a
una temperatura de —15°C. Unas horas después, la ropa esta casi seca. Describa los

cambios de fase que suceden en este proceso de secado.
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25. El vapor de agua a 100°C produce quemaduras mas graves que el agua a la misma

temperatura. ¢ Por qué?

26. Al final de este problema se muestra un diagrama de fases del agua. Marque las

regiones y prediga qué sucedera si: a) a partir de A, la temperatura se eleva a presion
constante, b) a partir de C, la temperatura se reduce a presion constante, y c) a partir
de B, la presion se reduce a temperatura constante.

ll'.'l

. La presién osmdética del agua de mar es aproximadamente de 30 atm a 25°C. Calcule

la molalidad de una solucion de sacarosa que es isoténica con el agua de mar. (El

agua tiene un Kir = 22,41 atm Kg /mol)
Rta: 1,33 mol/Kg
Si preparo dos soluciones de concentraciébn 2 m, una de glucosa y otra de CacCl,,

¢.cual tendrd mayor presion osmética? Justifique su respuesta.
En ciertos paises el NaCl, CaCl, y la Urea (NH,-CO-NH,) no electrdlito, se usan para
fundir el hielo en las calles y carreteras. Ordénelos de mayor a menor eficiencia para

una misma cantidad de moles y justifique el orden establecido.

. Calcule la presion de vapor de etanol en kilopascales (kPa) a 19°C para una solucién

preparada al disolver 2 g de cinamaldehido, C¢HgO, en 50 g de etanol C,HsOH. La

presion de vapor del etanol puro a esa temperatura es 5,3 kPa.
Rta: 5,23 kPa.
Respecto a presion osmotica indique el item incorrecto:

a. Se considera una propiedad coligativa

b. Su valor depende de las particulas disueltas
c. Se puede medir en atmdsferas

d. No se manifiesta en sistemas biolégicos

e

. Para calcularla es necesario conocer K.
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. Qué concentracion molal de sacarosa en agua se necesita para elevar su punto de

ebullicion en 1,3 °C (Keb = 0,52 °C/m y temperatura de ebulliciébn del agua 100°C).
Rta: 2,5m

. Se disuelven 0,572 g de resorcina en 19,31 g de agua y la solucion hierve a 100,14°C.

Calcular la masa molar de resorcina, Keb del agua es 0,52 °C/m.
Rta: 110,12 g/mol

. Calcule la presion de vapor de agua a 90°C para una solucion preparada disolviendo

5 g de glucosa (Ce¢H120¢) en 100 g de agua. La presiéon de vapor del agua a 90°C es

524 Torr.
Rta: 521 Torr.

. El alcanfor, C1oH60, se congela a 179,8 °C (Kc = 40 °C/molal). Cuando se disuelven

0,816 g de sustancia organica de masa molar desconocida en 22,01 g de alcanfor
liquido, el punto de congelacion de la mezcla es 176,7 °C ¢ Cual es el peso molecular

aproximado del soluto?
Rta: 109 g/mol

10. Qué masa de anilina habria que disolver en agua para tener 200 mL de una solucién

cuya presion osmotica, a 18 °C, es de 750 mmHg; sabiendo que la masa molar de la

anilina es 93,12 g/mol.
Rta: 0,7699 g

11. Se midi6 la presion osmotica de una solucién acuosa de cierto compuesto a fin de

determinar su masa molar. La solucion contenia 3,50 mg del compuesto disueltos en
agua suficiente para formar 500 mL de solucién. Se encontré que la presidon osmotica

de la solucién a 25 °C es 1,54 mmHg. Calcular la masa molar del compuesto.
Rta: 85,37 g/mol

En cada uno de los siguientes equilibrios, predecir cualitativamente el efecto del

incremento de la presion total, sobre el porcentaje de productos presentes en el

equilibrio.
a) 2 S0z 2 2SO0y + Oy AH = (+)
b) 2Hl g 2 Hzg + AH = ()
€) 2NOzq 2 N2O4g) AH = (-)
d) CO @ *+ H:0 g 2 COy + Hy) AH = ()

Sobre el problema N° 2, ¢ qué efecto tendra sobre el porcentaje de productos presente

en el equilibrio, una disminucién de la temperatura?
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3. Para el proceso:

e
))‘\ ot BN ))‘\ 4;‘)
Q0 ) @

a) Determinar si es espontanea en el sentido indicado por la flecha en la reaccion a
25°Cy a1 atm de presion.

b) Calcular el punto de ebullicién normal del benceno aproximadamente.
Rta: ) AG® = 5,15 kJ; b) Teq = 351,56 K.
4. Para la siguiente reaccion:

2NOz () @ N2O4(g)
a) Calcular la variacion de entalpia estandar.
b) Calcular la variacién de entropia estandar.
c¢) Calcular la variacion de energia libre desde valores tabulados de AG°
d) Idem anterior pero desde valores tabulados de AH %y S ©;.
e) La constante de equilibrio a 298K.
f) La constante de equilibrio a 273K.
g) ¢,La reaccion es endotérmica o exotérmica?

h) ¢ Para obtener mas cantidad de productos, conviene mayor o menor temperatura?

Rta: a) AH® = -58,07 kJ;
b) AS° =-176,60 J/K;
c) AG° =-5,40 kJ;

d) AG® = -5,45 kJ;

e) Kp298° = 8,80;

f) Kp273° = 75,57;

g) exotérmica;

h) menor temperatura

5. A partir de los valores de entropia absoluta que se encuentran en la tabla, calcule los
cambios de entropia estandar de las siguientes reacciones a 25° C.
a) CaCOj; (s) 2 CO,(g) + CaO(s)
b) N2(g9) +3Hz2(9) @2 NHz(9)
6. Prediga si el cambio de entropia del sistema es positivo 0 negativo para cada una de
las siguientes reacciones.
a) 2Hz (g + Oz2g— 2 H0
b) NH4Cl (— NH; ) + HClg
C) Brz + Hz¢ — 2 HBr
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7. Las entalpias de fusion y evaporacion del benceno son 10,9 kJ/mol y 31 kJ/mol,
respectivamente. Calcule los cambios de entropia para las transiciones
a) soélido — liquido
b) liquido — vapor para el benceno.

A 1 atm de presion, el benceno funde a 5,5°C y hierve a 80,1°C.

Rta: a) 39,1 J/K mol.
b) 87,8 J/K mol

8. El cambio de energia libre estdndar para la reaccion:
N2+ 3Hz @ 2 NHz(
es de —33,2 kJ y la constante de equilibrio Kp es de 6,59 x 10° a 25°C. En un
experimento realizado, las presiones iniciales fueron Py, = 0,25 atm, Py, = 0,87 atm y
Pnhz = 12,9 atm. Calcule AG para la reaccidn a estas presiones y prediga la direccién

de la reaccion.
Rta: -9,9 kJ/mol
9. Describa aplicando el principio de Le Chatelier como afectara un aumento de presion a

estas reacciones:
a) Hz g + Clz ) @ 2 HCl(g)
b) 2Hy g+ Oz 2 2 H0 (g

10. Calcular la constante de equilibrio de la siguiente reaccién:
Ha + 2@ 2 Hl g
si a una temperatura T las concentraciones de reactivos y productos son:
a) [H2] = 0,09 moles/L
b) [I,] = 0,009 moles/L
c) [HI] = 0,21 moles/L
Rta: Keq = 54,4
11. En un recipiente cerrado a 200°C y 760 mm de Hg de presion:
PCls2 Cl, + PCl; AH = -30 kcal/mol
se midieron las siguientes concentraciones en el equilibrio:
[PCI5] = [Cl,] = 0,096 moles/L
[PCIs] = 0,45 moles/L
Calcular:
a) La constante de equilibrio.
b) El efecto que tiene la concentracion de las sustancias en equilibrio ante un aumento
de la temperatura.
c) El efecto que tiene la concentracion de las sustancias en equilibrio ante una

disminucion de la presion.

2017 51



Quimica General Il: Conceptos tedricos. Practicos de aula. Experiencias de laboratorio

d) El efecto que tiene la concentracion de las sustancias en equilibrio ante un aumento

de la concentracion de PCLs.
Rta: a) 2,04 107
12. Siendo la reaccion exotérmica:

H, + Cl, 2 2 HCI
¢ Qué sucede al variar la temperatura?, explique qué pasa ante un aumento y ante una
disminucion de temperatura.
13. Escriba las expresiones para las constantes de equilibrio Kp de las siguientes
reacciones de descomposicion térmica:
a) 2 NaHCO3() 2 Na,COgzy + COyq + H20 (g
b) 2CaS0Oy 22 Cal + 2SOyq + Oy
14. Escriba las expresiones de las constantes de equilibrio para Kc (y Kp si es el caso),
en cada uno de los siguientes procesos.
a) 2C0O,(g) 22CO (g) + 0Oi(9)
b) 3 O2(9) = 2 Os(9)
c) CO (g9) + Clx(g) = COCIy(9)
d) 2HgO(s) 22 Hg () + O(9)
15. La constante de equilibrio Kp para la reaccion:
2505 @ 2502 *+ Oy

es 1,8 x 10° a 350° C. ¢ Cudl es el valor de Kc para esta reaccion?
Rta: 3,5x 107
16. Se colocan 3 x 10 moles de gas fosgeno puro (COCI,) en un recipiente de 1,5 L. Se

calienta el mismo a 800 K y se encuentra que la presién de CO en equilibrio es de
0,497 atm. Calcule la constante de equilibrio Kp de la reaccién:
CO (g + Clyg 2 COClyy
Rta: k= 5,34
17. El SOs;, utilizado en la produccién de &cido sulfarico, se obtiene comercialmente a
partir de SO,.
2 SO+ Oz 2 2 S04
A 727° C, Kc = 4,17x102. Para cada una de las siguientes composiciones, diga si el
sistema esta en equilibrio y de no ser asi indique en qué sentido se producird la
reaccion:
a) [SO,] = 0,0210 M; [O,] = 0,0362 M; [SO3] = 0,0142 M
b) [SO,] = 0,194 M; [O,] = 0,205 M; [SO3] = 0,0124 M
c) [SO,] =0,173 M; [O,] = 0,168 M; [SO3] = 0,0145 M
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18. Prediga las condiciones de temperatura para optimizar la disociacion de fosgeno
(COCly) segun la reaccion:
COCIz(g) 2 CO @7t Clz(g) AH <0

19. EI'N,y el H, reaccionan para formar NH; segun:
1/2 N g+ 3/2 Hy () 2 NHz (g
Diga cual seré el efecto sobre la composicion de equilibrio del sistema si una mezcla
de los tres gases en equilibrio se comprime a temperatura constante.
20. El nitrégeno reacciona en el escape de los automéviles con el oxigeno del aire
formando NO segun la siguiente ecuacion:
N2 g+ Oz @2 NO (
La constante de equilibrio es Kc= 2,5x102 a 2127° C. Si a esta temperatura una
mezcla en equilibrio contiene 0,023 moles/L de N, y 0,031 moles/L de O,, ¢cuél es la

concentracion de NO?
Rta: 4,22 x 10 “mol/L

1. Calcule: el pH de una solucién acuosa de un acido cuya concentracién de iones
hidrégeno es de: 1 x 10 moles/L.
Rta: pH=5
2. El pH de una solucion es 4,30. ¢ Cudl es la concentracién molar de los iones hidrégeno
de esta solucion?
Rta: [H"] =5x 10®
3. Un &cido tiene un pKa de 1,42. Calcule la constante de disociacion del mismo.
Rta: Ka = 0,038
4. El pH de una solucién de hidroxido de potasio es 11,7. ¢Cual es la concentracion de
los iones OH™?
Rta: [OH] =5 x 10°
5. El cloruro de Talio (TICI) tiene una solubilidad en agua a 25° C de 1,40 x 10 mol/L.
Calcule su producto de solubilidad.
Rta: Kps = 1,96 x 10 mol?/L ?
6. La constante de hidrélisis del ibn amonio esta en la tabla. Calcule la constante de
equilibrio del amoniaco.
Rta: K, = 1,78 x 10°
7. Calcule el pH de una soluciéon que es 0,004 M de NH,4CI (aq) y 0,03 M de NH3 (aq).
Rta: 10,12
9. Escriba la expresion de la constante del producto de solubilidad para el equilibrio de

solubilidad de:
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a) CaF,, es uno de los productos formados cuando se aplica un tratamiento de
fluoruro a los dientes.
b) Cus(AsO,),, utilizado como insecticida y fungicida.

10. Un manual de datos incluye: Kps = 1x107 para el fosfato acido de calcio, una
sustancia utilizada en los dentifricos y como suplemento alimenticio para animales.
Escriba a) la ecuacion para el equilibrio de solubilidad b) la expresion de la constante
del producto de solubilidad para este soluto poco soluble.

11. Escriba las expresiones de Kps para los siguientes equilibrios:

a) Ag>SOus)— 2AG ag) + SO (ag)
b) Niz(POs)ae) — 3 Ni** @) + 2 POs™ (ag
12. Escriba las ecuaciones del equilibrio de solubilidad correspondientes a las siguientes
expresiones de Kps.
a) Kps = [Fe*]. [HOT]?
b) Kps = [Pb*]°. [AsO,* T
13. La solubilidad molar del MnCO; es 4,2 x 10° M. ¢ Cuél es el Kps de este compuesto?
Rta: Kps = 1,72 x 10™
14. El producto de solubilidad del PbBr, es 8,9 x 10°. Determine la solubilidad molar:
a) en agua pura
b) en una disolucién de KBr 0,20 M
c) en una disolucion de Pb (NO3), 0,20 M.
Rta: a) 0,013 M. b) 4,25 x10°° M. ¢) 3,33 x10°M
15. Calcule la solubilidad molar del Mg (OH), Kps = 1,8 x 10" en:
a) agua pura
b) Mg Cl, 0,0862 M

¢) KOH (aq) 0,0355 M.
Rta: a) 1,65 x10“M. b) 7,22 x10°M. ¢) 5,07 x10™°M
16. La solubilidad molar del AgCl en una disolucion de AgNO; 6,5 x 10° M, es

2,5 x 10® M. Marque verdadero o falso y justifique la respuesta.

a) El Kps es lo mismo que la solubilidad.

b) El Kps del AgCl es igual en AgNO; 6,5 x10™° M que en agua pura.

c) La solubilidad del AgCl es independiente de la concentracion de AgNOs;.

d) La concentracion de Ag® en la disolucion aumenta al agregar AgCl a una disolucion
de AgNO; 6,5 x10° M.

e) Después de afadir AgCl a AgNO; 6,5 x10° M, la concentraciéon de Ag* en la
disolucién es la misma que en el agua pura.

17. Indica cuales de las siguientes afirmaciones son verdaderas y cudles falsas.
a) Las sustancias capaces de liberar protones al medio, disminuyen la [OH].

b) Las sustancias capaces de captar protones aumentan el pH del medio.
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c) Los electrolitos fuertes no conducen la corriente eléctrica.
d) Las sustancias capaces de captar protones disminuyen la acidez del medio.
e) Las sustancias que captan OH™ aumentan la acidez del medio.
18. La [H] en una muestra de orina es de 2,3 x 10° M. Calcula el pH y el pOH e indica

si la orina es acida o alcalina.
Rta: pH = 5,64; pOH = 8,36
19. Completa el siguiente cuadro:

pH [H'] [OH] pOH
3

1x10"

1x10*

20. El acido lactico se obtiene como producto de la degradacién del glucégeno en el
ejercicio muscular intenso. ¢ Cual es el pH del fluido muscular cuando la concentracién
de &cido lactico (Acido 2-hidroxi-propanoico) es 1,0 x 10 M? Ka acido 1actico = 8,4 X 10™.

Rta: pH = 3,04

21. Calcula el pH de una solucién de metilamina (base débil) 0,26 M. Kb = 4,4 x 10™.

Rta: pH =12,03

22. ¢Cual de las siguientes soluciones tendra un pH mas alto?

a) NH; 0,20 M,
b) NaOH 0,20 M.
23. El fluoruro de sodio, NaF, se encuentra en la composiciébn de algunas pastas de

dientes como agente anticaries. ¢ Cual es el pH del NaF (aq) 0,10 M?
Rta: pH = 8,23.
24. Supbéngase que se estan cultivando bacterias que requieren un medio acido y se

quiere preparar una solucibn amortiguadora cercana a pH = 4. Se prepara una
solucion buffer que es 0,040 M de NaCHsCO, (aq) y 0,080 M de CH;COOH (aq) a
25°C. ¢ Cudl es el pH de la Solucion buffer?

Rta: 4,44.

1. En la reacciéon A—B, la concentracién de A es inicialmente 0,0243 M y 35 minutos mas

tarde 0,01832 M ¢,Cuél es la velocidad promedio de reaccion, expresada en M.s™?
Rta: v = 2,847 10° M.s™.
2. La hidrdlisis de la sacarosa, en la cual una molécula de sacarosa se escinde en una

molécula de glucosa y una molécula de fructosa, constituye una parte del proceso
digestivo. Para investigar en qué medida la velocidad depende de la temperatura

corporal, calcular la constante de velocidad para la hidrolisis de la sacarosa a 35°C,
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considerando que K = 1x10® L.mol™.s™ a 37°C (temperatura corporal normal) y que la

energia de activacion de la reaccion es 108 kJ.mol™.
Rta: k, = 7,16,10“ L.mol*.s™.
3. La conversion de ciclopropano a propeno en fase gaseosa, es una reaccion de primer
orden con una constante de velocidad de 6,7x10™ s a 500°C. Calcule la vida media

de la reaccion.
Rta: ti,=1034,33 s.

4. Escriba las expresiones de velocidad para las siguientes reacciones en términos de la
desaparicion de los reactivos y de la aparicion de los productos:

a) I (ac) + OCI (ac) —CI (ac) + Ol (ac)
b) 30, () — 20;(9)
¢) 4NHz(g) + 502(g) — 4NO (g) + 6H,0 (9)

5. La hemoglobina (Hb) transporta oxigeno a través de nuestros cuerpos formando un
complejo segun la siguiente reaccién Hb (aq) + O, (g) — HbO, (aqg). En una solucion
de hemoglobina expuesta al oxigeno, la concentracion de hemoglobina disminuy6 de
1,2x10° mmol.L™ a 8x107 mmol.L™ en 0,10 ps. ;Cual fue la velocidad promedio a la
cual la hemoglobina reaccion6 con el oxigeno en esa solucion, en milimoles por litro
por microsegundo (mmol.L™*.us™)?

Rta: v =4 10° mmol.L™".us™

6. En tres experimentos distintos se obtuvieron las siguientes velocidades de la reaccion:

2 NO (g + Clygy — 2 NOCly

Experimento [NO], M [Cl;], M Velocidad Inicial de
reaccion, M.s™
0,0125 0,0255 2,27 x 10°
0,0125 0,0510 4,55 x 107
3 0,0250 0,0255 9,08 x 10°

a) ¢ Cual es la ecuacién de velocidad de esta reaccién? b) Determine la constante de
velocidad k.

Rta: a) v = k.[NOJ%[Cl] b) v=57M?s"

7. Para la reaccion A — 2B se han obtenido los siguientes datos de [A] en funcion del

tiempo:
[A]l, M t, min
0,80 0
0,60 8
0,35 24
0,20 40
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a) Establezca el orden de la reaccion.

b) ¢ Cual es la constante de velocidad, k?

Butadieno (g)

. De acuerdo a la siguiente reaccion:

Rta: a) corresponde a 1° orden. b) k = 3,625 10? min™.

H,C——CH

H,C——CH

Ciclobuteno (g)

Determine graficamente el orden de la reaccion respecto al ciclobuteno y la constante

de velocidad k a partir de los siguientes datos de velocidad.

Tiempo, s

200
900
1600
2300
3000
3700

[CH,=CH-CH=CH,], M

0,0265
0,0245
0,0225
0,0205
0,0185
0,0165

Rta: orden 0, k =2,8510° mol.L".s™

La constante de velocidad de la reaccion entre CO,y HO™ en solucion acuosa para dar

el ion HCO®* es 1,5x10° L.mol*.s™ a 25 °C. Determinar la constante de velocidad a la

temperatura de la sangre, 37 °C, dado que la energia de activacion para la reaccion es

38 kJ.mol™.

Rta: k = 2,71x10" L.mol™*.s™

10. La velocidad inicial de la reacciébn A + B — C + D se determind en distintas

condiciones iniciales, obteniéndose los resultados que se dan en la siguiente tabla:

Experimento

A WO DN P

[Alo,
mmol.L™
185
185
370
370

[Blo

mmol.L?

133
266
133
266

a) ¢ Cual es el orden de reaccion para Ay B?

b) ¢ Cual es el orden de reaccion total?

c) ¢, Cudl es el valor de la constante de velocidad, k?

Velocidad inicial
(mmol.Lts™
3,35x10™
1,35x10°
6,75x10"
2,70x10°

Rta: a)1° orden (A), 2° orden (B), orden global 3° b) v = [A].[B]? ¢) k = 2,85 I“mmol™®.s™
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11. La constante de velocidad de primer orden para la reaccién A — B ha sido medida a

una serie de temperaturas:

T (°C) k (s
10 10,6
20 47,4
30 162
40 577

Determine graficamente y aplicando la ecuacion de Arrhenius la energia de activaciéon

de la reaccion.
Rta: Ea = 100,78 kJ/mol.

12. La descomposicion del etano (C,He) en radicales metilo es una reaccion de primer
orden cuya constante de velocidad es 5,36 10* s™ a 700 °C.
C2oHe) — 2CHs g

Calcule la vida media de la reaccién en minutos.
Rta: ti,= 21,5 min.

13. En fase gaseosa, los &tomos de yodo se combinan para formar yodo molecular
lg + 1o — la
Esta reaccion sigue una cinética de segundo orden y tiene un alto valor de constante
de velocidad de 7,109 M*.s™ a 23 °C. Si la concentracion inicial de | era de 0,086 M,

calcule la concentracion después de 2 minutos.
Rta: 1,16 x 10°M .

14. Para el siguiente mecanismo de reaccion:
NO (9) +O2(9) — NO;(g) (Rapida)
NO;z (g) + NO (g) — 2NO, (g) (Lenta)

Escribir la reaccion global y plantear la ecuacién de velocidad.

1. Para la siguiente pila en condiciones estandar , calcular:

a. c.

b. El sentido espontédneo de la reaccion.

c. ldentificar &nodo y céatodo.

Ag/Ag* Il AP /Al
Rta: a) £° = -2,46 V.

2. Estimar aproximadamente el Kps a 25°C del AgCI (s).

AgCls + e— Ag + CI £=0,22v.

Ag" + e— Ag g =0,80v.

Rta: Kps= 1,74 x 10"
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. En condiciones estandar puede el Fe** oxidar el Br ~ a Br,?

a) Fe*+ e — Fe? ¢ =0,77v.

b)Br, +2e— 2Bre =1,09v.

. ¢Puede el Cl, oxidar al | " a |,, en condiciones estandar?

Cl, + 2¢¢ —» 2CI° g =1,36v.

L, + 28 — |- g = 0,54v.

. Calcule la Fem estandar de una celda que utiliza las reacciones de semicelda Mg/Mg?*

y Cu/Cu?" a 25°C. Escriba la ecuacion de la reaccion de la celda que se lleva a cabo

en condiciones estandar.
Rta:€=2,71v

. Calcule la Fem estandar de una celda que utiliza las reacciones de semicelda Ag/Ag™ y

Al/APP* a 25°C. Escriba la ecuacién de la reaccién de la celda que se lleva a cabo en

condiciones estandar.

Rta:€=2,46 v

. Prediga si Fe*" puede oxidar el i6n | a I, en condiciones de estado estandar.

. Prediga si las siguientes reacciones ocurriran espontaneamente en disolucién acuosa

a 25°C. Suponga que la concentracion inicial de todas las especies disueltas es 1M.
a) Cay) + Cd* ()~ Ca*’aq + Cdg)
b) 2Br (ac) + SN** (ay— Brawe + SNy
C) 2Ags) + Ni*' ey — 2Ag" o) + Nigg)
d) CUuo + Fe¥ ay— Cu™ (g + Fe* o
Ca* o+ 26— Cay E°=-2,87v
Cd* a0+ 26— Cd E°=-0,40v

. Calcule el E°, el Ey AG de la siguientes reaccion de celda:

Mg + Sn*ay— Mg* e + Shgs)
[Mg?*] = 0,045 M; [Sn?*] = 0,035 M
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LABORATORIO N° 1:

OBJETIVOS

e Determinar la constante de una pipeta viscosimétrica tipo Ostwald-Cannon-Fenske, a
una temperatura determinada, utilizando un liquido patrén de viscosidad y densidad
absolutas conocidas, a la misma temperatura.

e Determinar la viscosidad absoluta y la viscosidad cinemética a la misma temperatura
que fue determinada la constante de la pipeta y la viscosidad relativa con referencia
al agua.

e Determinar la viscosidad absoluta de diferentes liquidos y relacionarlas con la

magnitud de las fuerzas de interaccion.

INTRODUCCION
La viscosidad es una medida de la friccion interna de los fluidos, o sea, es la
resistencia que opone al deslizamiento una porcion del fluido sobre otra porcién vecina. Las

fuerzas que se oponen al deslizamiento del fluido se denominan “fuerzas viscosas”.

Ley de Newton

Si imaginamos dentro de un fluido dos ldminas paralelas de superficie S, (figura
anterior), separadas por una distancia Ay, denominadas A y B respectivamente, y aplicamos
una fuerza tangencial F sobre la lamina A, esta adquirira una velocidad u,, pero debido a la
friccion interna entre las laminas, por arrastre viscoso, la lamina B también comenzara a
moverse adquiriendo una velocidad, llamada ug, donde u, €s mayor que Ug.

Cuando las fuerzas viscosas que se oponen al deslizamiento igualan a la fuerza

impulsora F, se alcanza el equilibrio, manteniéndose constantes las velocidades de las
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laminas (ua y ug) en equilibrio; las fuerzas viscosas (F,), tienen la misma magnitud que la
fuerza impulsora, pero de signo opuesto.

Al alcanzarse el equilibrio, la ley de Newton postula:
—F, =F= 53" 1)

y

Donde:

F,: Fuerzas viscosas

F: Fuerza tangencial impulsora

S: Superficie de las laminas

Au: ua- Ug

Ay: Separacion entre las laminas

i—“: Gradiente de velocidad o velocidad de fluir
y

1: Viscosidad absoluta o dinamica del fluido.

Para la aplicacion de la Ley de Newton es necesario que las laminas se desplacen
paralelamente, un desplazamiento dentro de un fluido de esta naturaleza se denomina
“flujo laminar”.

Para la determinacion de viscosidad de un fluido, uno de los métodos utilizados
aprovecha el flujo laminar del fluido dentro de los tubos capilares. En este método, debido a
Poiseville, se mide el tiempo de escurrimiento en flujo laminar a temperatura constante, de
un cierto volumen de fluido, a través de un tubo capilar de radio y longitud conocidos al
aplicar una determinada presion.

La ecuacién de Poiseuille que expresa el flujo de fluidos a través de tubos capilares,

es la siguiente:

_ mPrtt

5LV @

Donde:

1 : Viscosidad absoluta o Dinamica del fluido a una temperatura determinada.

P: Presién aplicada para aplicar la fluencia.

r: Radio del capilar.

t: tiempo de escurrimiento.

L: Longitud del capilar.

V: Volumen del fluido, cuyo tiempo de escurrimiento se ha medido.
Por el teorema fundamental de la hidrostética, se tiene que:

P=h.d.g 3
Donde:
h: altura del fluido cuya presion hidrostética provoca la fluencia.

d: densidad del fluido a la temperatura de la experiencia.
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g: aceleracion de la gravedad.

Reemplazando P en la ecuacion 2 por su igual de la ecuacion 3 se obtiene:

hrtgdt
n= S @

S| SE UTILIZA EL MISMO APARATO, se tiene que 1, h, r, g, L y V, son constantes
para el mismo a una determinada temperatura, y pueden agruparse dentro de una sola
constante denominada CONSTANTE DEL VISCOSIMETRO (K).

_ mhrtg
K= Sy ©)

Reemplazando 5 en 4 se tiene:
n==Kdt (6)
Despejando a partir de la ecuacion 6 se puede obtener la expresion de la constante

del viscosimetro:

k=1 ™

Si se mide el tiempo de escurrimiento a una misma temperatura de distintos fluidos
en el mismo aparato, y se conoce la densidad de los mismos a la temperatura de la
experiencia, la ecuacion 7 puede generalizarse como sigue:

N1 N2 N3 i
K= = = =
dqty d,.t, ds.tg dj.tj (8)

La viscosidad de un liquido es funcién de la temperatura, disminuye con el
incremento de la misma, por ello es necesario dejar claramente especificada la

temperatura de la determinacion.

EXPRESIONES DE VISCOSIDAD
1- Viscosidad cinematica (v): es la relacion entre la viscosidad absoluta de un fluido y la

densidad del mismo a la misma temperatura.

v=1 9

Reemplazando n de la ecuacion 6 se obtiene:
v=Kt (20)

De igual manera que la ecuacion 8:

K=2=2%_0%_2D% (11)

t t2 t3 t
2- Viscosidad relativa: es la relacion entre la viscosidad absoluta de un liquido y la de otro
tomado como referencia.

De la ecuacion 8 se tiene:

14 dity
i dih 12
1 o do-to ( )
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UNIDADES
1- Viscosidad absoluta o dindmica.

La unidad es el POISE. De acuerdo a la ecuacion 1, “un liquido tiene una viscosidad
de un poise cuando al aplicar una fuerza de una DINA a una lamina del mismo de 1cm? de
superficie, separada de otra igual a la distancia de 1 cm, la diferencia entre las velocidades
que adquieren ambas laminas es de 1 cm/s”.

Si en la ecuacion 1 se toma F en dinas, S en cm? Ay en cm, Au en cm/s, la
viscosidad absoluta queda expresada en g.cm™.s?, o sea que, la viscosidad absoluta tiene
las mismas dimensiones de la dinamica (masa, longitud, tiempo), por ello se la suele
denominar viscosidad dinamica.

Como el POISE es una cantidad grande, para los liquidos comunes se utiliza
CENTIPOISE.

1 centipoise = 1.10 poise

El agua a la temperatura de 20,2°C tiene una viscosidad absoluta de 1 centipoise.
2- Viscosidad cinemaética.

La unidad es el STOKE; para liquidos comunes se utiliza el CENTISTOKE.

1 centistoke = 1 10 stoke

Si en la ecuacién 9 se toma 5 = 1 poise y d = 1 g.cm?, resulta v = 1 stoke.

Al remplazar las unidades de n nos queda la viscosidad cinematica expresada en
cm?®s™, o sea que la viscosidad cinematica tiene las dimensiones de la cinematica y de alli
su nombre.

3- Viscosidad relativa.

Debido a que surge de un cociente de dos viscosidades absolutas es un NUMERO
ADIMENSIONAL gue expresa el numero de veces que el liquido en estudio es mas 0 menos
viscoso que el liquido de referencia.

4- Unidades de la constante del viscosimetro, K.

Si en la ecuacién 7 se toma n en g.cm™.s?, den g.cm?® ten s, K queda expresada

en cm®.s?,
INSTRUMENTO A UTILIZAR
Pipeta viscosimétrica de Ostwald-Cannon-Fenske

La pipeta viscosimétrica de Ostwald, modificada por Cannon y Fenske, esta
construida en vidrio pirex y tiene una forma similar a la de la figura. La rama D se ensancha
formando dos bulbos (A y B), el bulbo B contindia hacia abajo en el capilar, este capilar se
comunica por medio de un tubo acodado con el bulbo inferior G, el cual se prolonga hacia
arriba en la rama H, paralela a la rama D. En la construccion de la pipeta debe cuidarse que

el eje que pasa por el centro de los bulbos A y B, también pase por el centro del bulbo G.
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Las pipetas también poseen dos enrases, E y F. El tiempo de escurrimiento que se mide es
el tiempo que tarda el nivel superior del liquido en estudio en pasar entre los dos enrases.

De acuerdo a la viscosidad del liquido en estudio, debe seleccionarse una pipeta, de
modo tal que el tiempo de escurrimiento a través de la misma sea superior a 200 segundos,
de esta forma se asegura un flujo laminar dentro del capilar.

=
RamaD
Rama H €—
Bubo A

(

EnraseE

Bulbo B

EnraseF

Capilar

Bubo G & \

)

MODO OPERATIVO
1- Carga de la pipeta con el liquido.

Con una pipeta graduada, se vierten 8 mL del liquido en estudio por la rama H. La
pipeta cargada con el liquido se sumerge en un bafio de temperatura constante, en posicién
vertical, suspendiéndose de un soporte por medio de una agarradera que ajusta la rama H.
En la rama D se coloca un tubo de goma por el que se puede hacer la succion.

2- Determinacion de la constante de la pipeta

Para la determinacién de la constante de la pipeta se utiliza un liquido patrén, cuya
viscosidad y densidad absolutas son conocidas a la temperatura de la experiencia
(temperatura del bafio termostatico).

Se carga el liquido patrén en la pipeta, como se indicé en el punto 1 y se coloca en el
bafio termostatico, se deja reposar 10 minutos para permitir que todo el sistema (liquido y
pipeta) alcance la temperatura del bafo. Transcurrido este lapso, se hace succién por el
tubo de goma colocado en la rama D para que el liquido ascienda hasta llenar

aproximadamente la mitad del bulbo A.
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Por medio de un cronémetro se toma (en segundos) el tiempo que tarda el liquido en
escurrir entre los enrases E y F.

Se hacen por lo menos tres determinaciones, las cuales no deberian diferir entre si
en més de 0,2 segundos. Se toma como tiempo de escurrimiento el promedio de los tiempos
de las determinaciones efectuadas.

Se calcula la constante de la pipeta aplicando la ecuacion 7.

3- Determinacion de la viscosidad absoluta del liquido en estudio

En la pipeta perfectamente limpia y seca, se carga el liquido en estudio como se
indica en el punto 1. La determinacion debe efectuarse a la misma temperatura a la que se
determind la constante de la pipeta.

Para calcular la viscosidad absoluta del liquido en estudio se aplica la ecuacion 6.

PARTE EXPERIMENTAL

1- Calcular la constante viscosimétrica de la pipeta.

2- Determinar la viscosidad absoluta del liquido en estudio.

3- Calcular la viscosidad cinematica del liquido en estudio aplicando la ecuacion 10.

4- Calcular la viscosidad relativa del liquido en estudio con referencia al agua, aplicando la
ecuacion 12. Para el célculo, la viscosidad absoluta del agua a la temperatura de la
experiencia se extraera de tablas.

5- Repetir las operaciones 2, 3 y 4 con diferentes liquidos. Explicar las diferencias de
viscosidad entre los mismos, de acuerdo al tipo de interaccion molecular que presenten.
Para tal fin se sugieren los siguientes pares de liquidos: benceno/alcohol etilico, heptano/n-

hexanol, n-propanol/n-pentanol, etc.
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INFORME

ALUMNO:
FECHA:

VISCOSIDAD

Objetivos.

DATOS EXPERIMENTALES

1. Determinacion de la constante de la pipeta.

No=wevnnn.... centipoise 0= g.cm?
L= S L=......... ] | EP P ]
to = [(ty + t2 + t3)/3]
to=......... ]
K'=1o/ do. to
K=o cm?.s?

[N g.cm® K=o, cm?®.s?
t=......... S ts=.iiiil S toeeeennnnn. ]
ty = [(ta + ts + 1)/3]
[V S
=K. Oyt
Ny=eieennnn. centipoise
3. Determinacion de la viscosidad cinemética.
K=....... cm?.s? t =, s
Ugmeeeneinannnnns centistoke

4. Determinacion de la viscosidad relativa de un liquido con referencia al agua.

Viscosidad absoluta del agua a la temperatura de la experiencia....... °C
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Na=.ccnon... centipoise

Nr=Nx/MNa

Ni=ooonnn.

DATOS EXPERIMENTALES (PARA OTRA SUSTANCIA)
Temperatura de la experiencia........ °C

1. Determinacion de la constante de la pipeta

No=........ centipiose
th=....... s = s t3=....... s
to = [(t; + t, +13)]/3
fo=iiiiiiis S
K =10 /00.to
K=......... cm?.s?

2. Determinacién de la viscosidad absoluta de un liquido.

=T g.cm®
L=........ ] ts=........... S toreeeeennnnn.n. ]
t= [(ta + ts +t5)]/3
=, S
x =K. Ot
Nx=......... centipoise

3. Determinacion de la viscosidad cinemética de un liquido.

Ugmereneeinnnnns centistoke

4. Determinacion de la viscosidad relativa de un liquido con referencia al agua

Na=......... centipoise
N=Nx/Na
| § P

EXPLICAR LAS DIFERENCIAS DE LAS VISCOSIDADES ABSOLUTAS DE LAS DOS
SUSTANCIAS DETERMINADAS EN BASE A LAS FUERZAS DE INTERACCION.

Firma Alumno Firma Jefe Trabajos Practicos

2017 67



Quimica General Il: Conceptos tedricos. Practicos de aula. Experiencias de laboratorio

LABORATORIO N° 2.

OBJETIVOS

e Demostrar el Principio de Le Chatelier-Braun en una reaccion quimica en equilibrio.
e Analizar el efecto de la concentracion sobre un sistema en equilibrio

e Analizar el efecto de especies quimicas no reaccionantes sobre un sistema en
equilibrio

e Analizar el efecto de reacciones competitivas sobre un sistema en equilibrio.
e Analizar el efecto de la hidrélisis de sales idnicas en los valores de pH.

e Analizar el efecto de ion comuUn en la solubilidad de una sal.

INTRODUCCION
Principio De Le Chatelier-Braun

Toda reaccién quimica tiene una condicidbn caracteristica de equilibrio a una
temperatura dada. Si tenemos una reaccion:

bB + dD2nN + mM

El estado de equilibrio de la misma es alcanzado cuando la velocidad de formacion
de los productos (reaccion de izquierda a derecha) es igual a la velocidad de
descomposiciéon de los mismos (reaccion de derecha a izquierda). Por lo tanto, a
temperatura constante, al alcanzarse el equilibrio se mantienen constantes las actividades
de los productos y reactivos y puede escribirse una constante que relaciona estas
actividades. Dicha constante se denomina CONSTANTE DE EQUILIBRIO y depende
solamente de la temperatura. La extensién de la constante de equilibrio para la reaccion

anterior es la siguiente:

zs
28

Ka:

W o
jwiieh

donde:

K,: Constante de equilibrio expresada como cociente de las actividades de los productos y
reactivos

ag: Actividad de la sustancia B

ap: Actividad de la sustancia D
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aN: Actividad de la sustancia N
ap: Actividad de la sustancia M

En general, la actividad de una especie i presente en una solucion, esta relacionada
con la concentracién molar por medio de la siguiente ecuacion:

aj =y.[i]

donde:
aj : Actividad de la especie
y: Coeficiente de la actividad de las especies
[i] : Concentracion de la especie i

Como el coeficiente de actividad depende de la concentracion de todas las especies
(iones o0 moléculas) presentes en el medio —participen o no de la reaccién- cualquiera sea
su naturaleza, cuando se aumenta la concentracion de las especies presentes en el medio,
la actividad de cada especie en la solucién disminuye por disminucion del coeficiente de
actividad y. Cuando la solucién es muy diluida, disminuyen las concentraciones de todas las
especies y entonces y tiende a 1 y se puede considerar que a; = [i]. Es decir que en estas
condiciones se puede tomar igual a la concentracibn molar de la especie y entonces
podemos expresar la constante de equilibrio como un cociente de concentracién molares:

[N]. [M]m
Ke= b pa

donde:

Kc: constante de equilibrio expresada como cociente de las concentraciones molares de los
productos y reactivos.

[B]: concentracion molar de la sustancia B

[D]: concentracion molar de la sustancia D

[N]: concentracion molar de la sustancia N

[M]: concentracion molar de la sustancia M

En el equilibrio ya descripto se cumple el Principio de Le Chatelier — Braum que dice:
“Cuando se varia una o mas de las variables que afectan a un sistema en equilibrio, este de
desplazara para alcanzar otro nuevo estado de equilibrio de acuerdo con las nuevas
condiciones impuestas al sistema”

La expresion de la constante de equilibrio puede ser empleada para hacer una
prediccion cualitativita del comportamiento o de la respuesta de un sistema frente a una
perturbacion exterior.

En la presente experiencia se introduciran distintos factores que perturban el equilibrio
de una reaccion y se observard la respuesta del sistema debida a esa alteracion. Para ello

hemos elegido dos sistemas:
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a) Uno que da lugar a la formacion de un producto coloreado de acuerdo a la siguiente
ecuacion:
Fe*" (aq) + SCN (aq) 2 FeSCN?*(aq)
amarillo incoloro rojo
b) EIl otro constituye una solucion saturada en la cual el sélido esta en equilibrio con sus
iones en solucion:
CaCy0,4(s) 2 C,047 (aq) + Ca’ (aq)
oxalato de calcio ion oxalato
Los medios de los cuales nos valdremos para perturbar estos dos sistemas son los
siguientes:
1) Variacién de la concentracion de los iones reaccionantes.
2) Introduccién en el medio de iones que no participan en el equilibrio.
3) Variacion de la concentracibn de iones reaccionantes por participaciéon de los
Mismos en una reaccién competitiva que se asocia al sistema anterior.
PROPIEDADES ACIDO-BASE DE LAS SALES
El término hidrdlisis de una sal describe la reaccién de un anién o un cation de una
sal, o de ambos, con el agua. Por lo general la hidrélisis de una sal afecta el pH de una
disolucion.
Sales que producen disoluciones neutras
Las sales que contienen un ién de un metal alcalino o de un metal alcalino térreo y la

base conjugada de un acido fuerte (por ejemplo CI, Br y NO, ) no se hidrolizan y sus

disoluciones son consideradas neutras. Por ejemplo, cuando se disuelve en agua el NaNO3,
una sal formada por la reaccion entre el NaOH y el HNO3, se disocia por completo, como
sigue:
NaNOs(s)—Na"(ac)+ NO; (ac)
El i6n Na* hidratado no dona ni acepta H*. El ion NO5™ es la base conjugada del acido
fuerte HNO; y no tiene afinidad por los iones H*. Como consecuencia, una disolucién que

contenga iones Na" y NO5 es neutra, con un pH cercano a 7.

Sales que producen disoluciones basicas
La disolucion de una sal derivada de una base fuerte y un acido débil, es bésica. Por
ejemplo, la disociacion del acetato de sodio (CH;COONa) en agua esta dado por:
CH3COONa (s) — Na*(ac) + CH3COO (ac)
El ion Na® hidratado no tiene propiedades basicas ni 4cidas. Sin embargo, el idn
acetato CH;COO' es la base conjugada del acido débil CH;COOH y por tanto, tiene afinidad

por los iones H'. La reaccion de hidrolisis esta dada por:
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CH3;COO (ac) + H,0(l) @ CH3;COO (ac) + OH (ac)

Debido a que esta reaccion produce iones OH’, la disolucidon de acetato de sodio
debe ser basica.

Sales que producen disoluciones acidas

Cuando se disuelve en agua una sal derivada de un &cido fuerte, como HCI, y una
base débil como NHj3, la disolucion resulta 4cida. Por ejemplo:

NH,CI (s) — NH} (ac)+ CI'(ac)

El i6n CI', por ser la base conjugada de un acido fuerte, no tiene afinidad por el H" y
no muestra tendencia a hidrolizarse. El ion amonio es el acido conjugado débil de la base
débil NH;y se ioniza como sigue:

NH Z (ac) + H,O(l) 2 NHz(ac) + HsO*(ac)
0 simplemente
NH} (ac) 2 NHs(ac) + H'(ac)

Debido a que se producen iones H*, el pH de la disolucién disminuye.

EL EFECTO DEL ION COMUN Y LA SOLUBILIDAD

El producto de solubilidad Kps es una constante de equilibrio: la precipitacion de un
compuesto ionico a partir de una disolucién se lleva a cabo siempre que el producto idnico
sobrepase el valor de Kps de esa sustancia. Por ejemplo si tenemos una solucion saturada
de cloruro de plata en agua:

AgCl(s) @ Ag'(ac)+ Cl(ac)Kps =[Ag'].[CI]

Experimentalmente se determina que Kps = 1,7x10™° a 25 °C y la solubilidad molar
del AgCl en agua es 1,30 x10®° mol.L™. Si se afiade cloruro de sodio a la solucién, aumenta
la concentracion de iones CI. Para que la constante de equilibrio permanezca constante, la
concentracion de iones Ag debe disminuir. Debido a que ahora hay menos Ag* en solucion,
la solubilidad de AgCIl es menor en una solucién de NaCl que lo que es en agua pura. Un

efecto similar tiene lugar siempre que se mezclen dos sales con un ibn comun.

MODO OPERATIVO

Parte A: Efecto de la variacion de la concentracion de los iones reaccionantes sobre
el equilibrio.

En un vaso de precipitacion adicione 0,5 mL de una solucién 1 M de FeCls.

Agregue 0,5 mL de soluciéon 1 M de (NH4)SCN.

Agregue agua destilada hasta completar 100 mL.

Tome 5 tubos de ensayo, numérelos y coloque en cada uno de ellos 5 mL de la solucion

obtenida en el paso anterior.

2017 71



Quimica General Il: Conceptos tedricos. Practicos de aula. Experiencias de laboratorio

Deje el tubo N° 1 como testigo. Adicione al tubo N° 2, gota a gota y agitando, solucién de

FeCl;. Compare con el testigo e informe lo observado.

En el tubo N° 3 adicione gota a gota solucién de (NH,;)SCN, agite. Compare con el testigo e

informe lo observado

Parte B: Efecto de especies no reaccionantes sobre el equilibrio

Al tubo N° 4 adicione NaNO; sélido. Compare con el testigo en informe lo observado.

Al tubo N° 5 adicione NH,Cl. Compare con el testigo e informe lo observado.

Parte C. Efecto de reacciones competitivas sobre el equilibrio

Cologque 1 mL de solucién 0,1 M de CacCl, en un tubo de ensayo.

Adicione 1 mL de solucion de oxalato de sodio. Informe lo observado.

Adicione gota a gota solucién de acido clorhidrico concentrado (bajo campana) a la solucién

saturada, agitando después de cada adicion. Informe lo observado.

Nota: Al adicionar &cido clorhidrico, parte de los iones de oxalato libres en el medio se unen

a los protones para formar 4cido oxalico no disociado de acuerdo a la siguiente reaccion:
C,0.%(ac) + 2H*(ac) 2 H,C,04(ac)

Y como consecuencia se sustraen iones oxalato al medio alterandose el equilibrio de la

reaccion

Parte D. Efecto de la Hidrolisis de sales idnicas en los valores de pH

Tome 3 tubos de ensayo, numérelos y coloque en cada uno de ellos 2 mL de agua

destilada. En cada uno de ellos disuelva tres medidas de una sal distinta. Una medida esta

referida a la cucharita del extremo de la varilla de vidrio.

Al tubo N° 1 adicione NaNO; sélido.

Al tubo N° 2 adicione CH;COONa sélido.

Al tubo N° 3 adicione NH,CI sdélido.

Determine el rango el pH de cada solucién con papel indicador. Anote lo observado.

Parte E. Efecto de ion comun sobre la solubilidad de una sal

En un tubo de ensayo mezclar 4 mL de solucion 0,1 M de AgNO; y 4 mL de solucién 0,1 M

de NacCl. Informe lo observado.

Separar el liquido sobrenadante de manera que solamente quede el precipitado en el tubo

de ensayo. Agregar 5 mL de agua destilada sobre el precipitado y mezclarlo, repetir dos

veces este procedimiento. Dejar que el sistema se estabilice de tal manera de obtener una

solucién saturada de AgCl Tomar la solucién saturada, y agregarla a un nuevo tubo de

ensayo, luego agregar 1 mL de NaCl 0,1 M. Informe lo observado.
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INFORME

ALUMNO:
FECHA:

EQUILIBRIO QUIMICO-EQUILIBRO IONICO

Objetivos.

Resultados de las observaciones
Parte A: Efecto de la variacion de la concentracion de los iones reaccionantes (Fe **y
SCN) sobre el equilibrio.

Anote lo observado, escriba la reaccién en forma iénica y la constante de equilibrio.

Efecto de la adicion de la solucion de FeCl; Anote lo observado y explicar a través del
Principio de Le Chatelier-Braun

Efecto de la adicion de la solucion de (NH;) SCN. Anote lo observado y explicar a través del
Principio de Le Chatelier-Braun

Parte B: Efecto de especies no reaccionantes sobre el equilibrio
Efecto de la adicion del KNOs (s)

Observacion y explicacion:
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Efecto de la adicion del NH,CI (s)

Observacién y explicacion:

Parte C. Efecto de reacciones competitivas sobre el equilibrio

Anote lo observado, escriba la reaccién y la constante de equilibrio.

¢, Qué efecto tiene la adicion de acido clorhidrico?

Observacién y explicacion:

Escriba la reaccion y su constante de equilibrio:

Parte D. Efecto de la Hidrolisis de sales idnicas en los valores de pH
Anote el pH de la solucién de NaNOs......................

Escriba la reaccion de hidrdlisis

Anote el pH de la solucién de CH;COONa.................

Escriba la reaccion de hidrdlisis
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Anote el pH de la solucién de NH,CI

Escriba la reaccion de hidrdlisis

Parte E. Efecto de ion comun sobre la solubilidad de una sal

Anote lo observado cuando se mezclan las soluciones de AgNO; y NaCl

Escriba la reaccion y la expresion del Kps

¢ Que efecto tiene la adicidn de cloruro de sodio?

Observacion y explicacion.

Firma del J.T.P. Firma del alumno
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EQUILIBRIO ENTRE Co(H,0)s*" y CoCl,*
Equilibrio a estudiar:

CO(H20)62+(aq)+4cI-(aq)HCOC|42-(aq) + 6H20(|)
Rotular 5 tubos de ensayo. A cada uno de ellos agregar una espatula completa de la sal
CoCl,6H,0 vy tres gotas de HCI concentrado. Luego proceder a agregar 5 mL de los sol-

ventes.

Especies predominantes en el equili-
Tubo | Solvente Color observado bri
rio

Agua destilada

50/50 etanol/agua

80/20 etanol/agua

95/5 etanol/agua

gl | W] N P

100 % etanol

Cl
— —_2+
H,O |

HQD"‘" | .'-"DHE

Co Co
H,0® | “WoH, AN
CI/C{ cl

OH,

HIDROLISIS DE SALES

Impregnar un trozo de papel tornasol en las siguientes soluciones, informar los resul-

tados:
e NaNO;
e NaAc
e NH,CI
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L4 A|C|3

Compare la coloracién en la escala respectiva para determinar el intervalo aproxi-
mado de pH de cada solucion. Escribir las reacciones de hidrdlisis e indicar cuales sales son

neutras, acidas o basicas.

EQUILIBRIO ENTRE CROMATO CrO,* y DICROMATO Cr,0*
Equilibrio a estudiar:
2CrO, z @yt 2H30+(aq) > Cr2072- @g T 3H20(|)

_ Especie predominante en el
Especies Color o
equilibrio
CrO,~ 2 gotas de
Color: ......... HCI conc.
Cr,0/
2 granallas de NaOH
Color: .........
-~ ]

<= )% %
“ \\
ot

INDICADORES NATURALES

Rotular 5 tubos de ensayos. Al tubo 1 agregue vinagre, al tubo 2 solucion de HCI, al
tubo 3 solucion de NH,CI, al tubo 4 Solucién de NaHCO; y al tubo 5 Solucion de KOH.

Cortar pequenios trocitos de repollo colorado, agregarlo a un vaso con 100 mL de
agua destilado y calentar durante 10 minutos.

A cada uno de los tubos agregue 20 mL de la infusion. Anotar los colores observados

y justificar lo observado.
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SOLUCIONES REGULADORAS
Solucion Buffer: Acético/ Acetato

En un vaso de precipitados de 50 mL adicione 10 mL de solucion de acido acético
0,2 My 10 mL de solucién de acetato de sodio 0,2 M, agite y mida el pH con el pHmetro.
Luego adicione 1 mL de HCI, agite y mida nuevamente el pH. Anote los valores de pH.

En un vaso de precipitados de 50 mL adicione 20 mL de H20 destilada, mida el pH
con el pHmetro. Luego adicione 1mL de HCI, agite y mida nuevamente el pH. Anote los valo-
res de pH.

Escriba sus conclusiones en base a lo observado.

MEDIDA DEL pH:

El instrumento de medida se llama pHmetro, hoy en dia se
usan los digitales, que tienen una precision muy buena.
También se puede medir de forma aproximada el pH
de una disolucion empleando indicadores, acidos o bases
débiles que presentan diferente color segun el pH.
Generalmente se emplea papel indicador (tornasol), que se
trata de papel impregnado de una mezcla de indicadores.
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LABORATORIO N° 3.

OBJETIVOS

e Estudiar la cinética de la reaccion entre el peroxido de hidrégeno (agua oxigenada,
H.0,) y el acido yodhidrico (HI) en solucion acuosa.

e Determinar si la reaccion en estudio es de pseudo primer orden, cuando se mantiene
constante la concentracién del ién ioduro y la del i6bn hidrégeno.

e Evaluar graficamente la constante especifica de velocidad de reaccién para la
temperatura de experiencia.

e Analizar la influencia de la concentracion de reactivos en la velocidad de reaccion.

INTRODUCCION
Si a temperatura constante, se produce una reaccion tal como:
A+B+C—->F+G
La velocidad de reaccion de la misma, si se expresa en términos de la velocidad de
desaparicién del reactivo A, es:
dA

—— = ks [AI[BI[C]

Donde ks es la constante especifica de velocidad de reaccién, la cual depende
exclusivamente de la temperatura, y sus unidades del orden de la reaccion.

Ahora, si en la reaccidon se mantienen constantes las concentraciones de B y de C,
en la ecuacion de velocidad solamente debe intervenir la concentracion de A, pues ésta es
la Unica que varia, y la ecuacion se reduce a:

dA
BT k[A]
Donde k = ks .[B] . [C]

Y la reaccién pasa a ser de pseudo primer orden. Las reacciones de otro orden, que
se vuelven de primer orden manteniendo constante la concentracion de algunos reactivos,
se denominan de pseudo primer orden.

Si se reordena la ecuacion y se integra de forma indefinida:
In[A] = —kt+ cte

Al graficar el In [A] vs tiempo, si la reaccion es de pseudo primer orden, se obtiene

una recta, cuya pendiente es (-k), de donde puede calcularse el valor k a la temperatura de

la experiencia.
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En la reaccion en estudio, se tiene:

H,O, + 21" + 2H" — 2H,0 + I,

En presencia de tiosulfato de sodio (S,Oz;Nay) el yodo liberado en la reaccién es
rapidamente convertido en ioduro de acuerdo a la siguiente reaccion:

I, + 2S,05"— 21 + S,06”

O sea, que la concentracion del idn ioduro puede considerarse constante durante la
reaccién, pues lo consumido en la reaccién es regenerado por la misma.

El desarrollo de la reaccién también depende de la concentracién total del i6n
hidrégeno, pero como se agrega un gran exceso de acido sulfarico a la mezcla
reaccionante, el cambio en la concentracién del i6n hidrégeno causado por la reaccion es
demasiado pequefio para afectar las medidas cinéticas.

Esto simplifica la cinética de reaccion, puesto que hay solamente un reactivo, el
peréxido de hidrégeno, cuya concentracion varia durante la reacciéon. Por lo tanto, la
ecuacion de velocidad se puede expresar:

[H202]i=0 - [H202]i=t = k [H20:]=
Donde:
[H20,]=: Concentracidn de agua oxigenada en el instante t
[H2O,]=0: Concentracion inicial de agua oxigenada, o sea al tiempo cero. Este término es
constante.
k: Constante de velocidad a la temperatura de la experiencia
t: tiempo
Si se verifica que la variacion de In [H,O;] con el tiempo es lineal, la reaccion en estudio es
de pseudo primer orden.
REACTIVOS
a. Solucion de tiosulfato de sodio 0,05 M.
b. Solucién de ioduro de potasio 0,05 M.
c. Solucion de agua oxigenada 2 volumenes.
d. Solucién de engrudo de almidén (indicador).
e. Solucién de &cido sulfarico 4 M.
f. Agua destilada
Todos los reactivos se encontraran a la temperatura ambiente.
MODO OPERATORIO
1) Determinar el titulo del agua oxigenada (2 volumenes) utilizando un Kitasato, con
tiosulfato de sodio de la siguiente manera: a 10 mL de la soluciéon de agua oxigenada,
adicionar 25 mL de la solucién de acido sulfarico y 25 mL de la solucion de ioduro de

potasio. Calentar aproximadamente hasta 30 °C y dejar reposar durante por lo menos 15
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minutos. Desde una bureta agregar solucion de tiosulfato de sodio hasta hacer desaparecer
el color del yodo liberado usando engrudo de almidon para sensibilizar el punto final.
Multiplicar el numero de mL necesarios para decolorar el yodo liberado por 25 mL de
solucion de agua oxigenada. Anotar este dato como V.
2) En una probeta de 500 mL, colocar 10 mL de solucion de ioduro de potasio, 25 mL de
solucion de acido sulfarico y 10 mL del indicador. Si se desarrolla un color azul, hacerlo
desaparecer por el agregado de una gota de solucion de tiosulfato de sodio.
3) Diluir a 475 mL con agua destilada y transferir la solucién a un vaso de precipitacion de
un litro. Agitar.
4) Agregar dentro del vaso, 2 mL de solucién de tiosulfato de sodio. Agitar.
5) Agregar desde una bureta, 25 mL de agua oxigenada dentro del vaso y poner en marcha
el crondmetro, cuando se ha agregado la mitad del agua oxigenada (12,5 mL).
6) En la primera aparicion de un color azul, anotar el tiempo SIN PARAR EL
CRONOMETRO e INMEDIATAMENTE afiadir 2 mL de solucion de tiosulfato de sodio.
7) Nuevamente anotar el tiempo de aparicién del color azul e INMEDIATAMENTE afadir 2
mL més de tiosulfato de sodio.
8) Repetir las operaciones indicadas en (6) y (7) hasta reunir un total de 8 lecturas.
9) Anotar la temperatura de la solucién.
CALCULOS
1) La concentracién de agua oxigenada en un tiempo t es igual a la concentracion inicial de
agua oxigenada menos la cantidad de agua oxigenada consumida por la reacciéon en un
tiempo t.

[H202]i=t = [H202]i=0 - [H202]c 1=t
donde:
[H20,]:=: Concentracion de agua oxigenada al tiempo t=t.
[H20,]=0: Concentracion inicial de agua oxigenada, o sea, al tiempo t =0.
[H.O,].=: Cantidad de agua oxigenada consumida por la reacién al tiempo t=t.
2) La concentracion inicial de agua oxigenada, [H,0:]i- €s proporcional al numero de mL de
solucion de tiosulfato de sodio (V) gastados en la titulacién de 25 mL de agua oxigenada,
efectuada como se indica en IV-1.
3) La cantidad de agua oxigenada consumida por la reaccion al tiempo t=t [H,O,].= €s
proporcional al nimero de mL de solucidon de tiosulfato de sodio agregados a la mezcla
reaccionante (V).
4) La cantidad de agua oxigenada restante al tiempo t=t [H,O,]-res proporcional a (Vo -—
V).
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5) Graficar el In (Vo — V) vs tiempo (s), y verificar si es una linea recta. Si asi ocurre, la
reaccion en estudio es de pseudo primer orden y su pendiente es igual a (-k), de donde
puede obtenerse k a la temperatura de la experiencia.

NOTA:

Al graficar el In [H2O2]i=0 - [H202]c =t VS tiempo, se obtiene una recta, y al graficar In (Vo— V)
vs tiempo se obtiene otra recta paralela a la anterior, pues la relacion que existe entre
[H202]i=0 - [H202]e=t Y (Vo — V) €s una constante, ya que son proporcionales. Como de dicha
recta solo interesa conocer la pendiente, sirve cualquiera de las dos para calcularla, pues
dos rectas paralelas tienen la misma pendiente.
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INFORME

ALUMNO:

FECHA:

CINETICA QUIMICA

Objetivos.

Datos experimentales.

t(s) Vo (ML) V (mL)

Vo -V (mL)

In (Vo - V)

Pendiente = -k

Firma del J.T.P.

Firma del alumno
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LABORATORIO N° 4.

OBJETIVOS

e Estudiar la cinética de la reaccion entre el iodato de potasio y el bisulfito de sodio en
solucién acuosa.

e Estudiar la influencia de la concentraciéon de los reactivos en la velocidad de la
reaccion.

e Determinar graficamente la constante especifica de velocidad de reaccion para la
temperatura de experiencia.

INTRODUCCION

La cinética quimica se ocupa del estudio de las velocidades de reaccién (que
dependen, entre otros factores, de la naturaleza y de la concentraciéon de los reactivos, la
temperatura y la presencia de catalizadores) asi como de la trayectoria seguida en la
reaccién para pasar de los reactivos a los productos. En esta practica vamos a incidir
primordialmente en el primer apartado y por ello nos detendremos en repasar los conceptos
relativos a la velocidad de reaccion.

Es muy importante hacer notar que dicha velocidad se define como el indice de
cambio con el tiempo de algun reactivo o producto que interviene en la reaccién estudiada;
la expresion que da la velocidad de la reaccién como funcién de la concentracion de cada
una de las sustancias que influyen en ella, se llama Ley de velocidad de reaccion.

Esta ley debe determinarse experimentalmente ya que no es posible deducirla a
partir de la ecuacion estequiométrica. La forma habitual de expresarla es por medio de una
ecuacion en la que aparece una constante, llamada constante de velocidad, multiplicada por
la concentracion de varias especies elevadas a un exponente, llamado orden. Cualquier
estudio cinético incluye la determinacion de la concentracion de una o mas de las especies
involucradas en la reaccion en un momento dado y a una temperatura determinada.

La reacciéon quimica cuya velocidad se va a estudiar es:

105" + HSO3 > I, + SO~ + H" + H,0

El iodo elemental que se libera origina un color intenso en la soluciéon en presencia
de almiddn. La aparicion del color azul tiene lugar cuando se ha formado cierta cantidad de
iodo y, en consecuencia, el tiempo invertido desde la mezcla de las disoluciones de los

reactivos hasta la aparicion del color azul, es una medida de la velocidad de la reaccion.
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Desde un principio vamos a proponer dos posibilidades para la ley de velocidad que

gobierna esta reaccion:
a) Reaccién de primer orden:
In [K|O3] =In [K|03]0 - kt

Y la representacion de Ln [KIO;] frente al tiempo debe ser una linea recta, como se

observa en la figura.

Ln [KIO4]
La pendiente de la recta
corresponderia con el valor
de la constante de velocidad,
k, de la reaccion.

t (min)

b) Reaccién de segundo orden:

- ik
[KIO3]  [KIOs],

1

[Kio, ] _
La pendiente de la recta
corresponderia con el valor
de la  constante de
velocidad, k, de la reaccion.

t (min)
Reactivos

a. Solucién de Bisulfito de sodio 0,01 M.

b. Solucién de iodato de potasio 0,02 M.

c. Almiddn soluble (indicador).

d. Agua destilada

Todos los reactivos se encontraran a la temperatura ambiente.
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Materiales
e Vasos de precipitados

e Vidrio de relgj
e Varilla de vidrio
e Matraces aforados

e Tubos de ensayo

e Tapones
e Gradilla
e Balanza

e Placa calefactora (En el caso de reacciones a dos temperaturas diferentes)
Modo Operatorio

1) Preparacion de soluciones: Primero se procedera a la preparacién de la disolucion de

bisulfito de sodio con almidén. Para esto se calientan 150 mL de agua destilada hasta
ebullicion. Luego, se agrega una papilla ligera formada por 1 g de almidén soluble en 10
mL de agua destilada. Se mantiene la ebulliciébn unos 4 a 5 minutos y se deja enfriar. Se
agregan los gramos de bisulfito correspondientes para obtener 250 mL de una disolucién
0,01M y se afade agua destilada hasta completar los 250 mL. A continuacion se
preparan 250 mL de una disolucién 0,02 M de yodato potésico.

2) Estudio de la reaccion: Se colocan en una gradilla 5 tubos de ensayo enumerados.

En el primero se adicionan 5 mL de disolucién de yodato potasico, en el segundo 4 mL,
en el tercero 3 mL, en el cuarto 2 mL y en el quinto 1 mL. A cada uno de los tubos de
ensayo se le agrega agua destilada hasta que todos los tubos tengan 5 mL, agitando
para que la dilucibn sea homogénea. El volumen en cada tubo es el mismo pero la
concentracion no.

3) Se agregan 5 mL de disolucion bisulfito sédico-almidon sobre el tubo rotulado 1. Se
tapa y agita fuertemente, dejdndolo a continuacion en la gradilla y anotandose el tiempo
transcurrido desde que ambas disoluciones se ponen en contacto hasta que aparece el
color azul, lo cual deber& ocurrir simultdneamente en toda la disolucién. Si el color no es

uniforme se debe a que no se ha agitado correctamente.

El esquema de la practica a realizar es el siguiente:
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Disolucién
de KIO4
-

TUBO 1 TUBO 2 TUBO 3 TUBO 4 TUBO 5
5mL de 4 mL de 3mL de 2mL de 1 mL de
KIO, KIO, KIO; KIO; KIO;

+ + + + +
O0mLdeH,O | | 1 mLdeH,O | | 2mL de H,O | | 3mL de H,O | | 4 mL de H,O

T
5mL

NaHSO,/
almidén

La operacion anterior se repite con cada uno de los tubos, anotando en cada caso el
tiempo transcurrido y completando la tabla de resultados que aparece a continuacion.
Posteriormente, se representaran los resultados obtenidos graficamente para determinar el

orden de la reaccién, como se mostré en la introduccion.
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INFORME

ALUMNO:

FECHA:

CINETICA QUIMICA

Objetivos.

Datos experimentales

Temperatura de la experiencia............ °C
Tubo Volumen Moles [KIO3] IN[KIO;] 1/[KIO3]
KIO; KIO;
1
2
3
4
5
Pendiente =
ka........ C= i

Balancear la reaccion aplicando el método del i6n-electrén
KIO; + NaHSO3;~>

Firma del J.T.P. Firma del alumno

Tiempo
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Propiedades del agua oxigenada

El agua oxigenada (H,O,) es una sustancia inestable, oxidante y muy tdxica. Su
accion desinfectante y decolorante se debe a que oxida componentes de los
microorganismos y colorantes. En las células se produce agua oxigenada en pequefia
cantidad, como un subproducto de las reacciones bioquimicas de la respiracién. El
organismo se defiende de su toxicidad mediante los antioxidantes naturales que la
descomponen en sustancias inocuas.

Espontdneamente, el agua oxigenada se descompone en agua y oxigeno de acuerdo

con la siguiente ecuacion:
2H,0, (ac) —» 2H,0 (1) + O, (g)

Durante la reaccion se liberan burbujas de oxigeno. En condiciones normales esto
ocurre muy lentamente.
Catalizadores

En una reaccion la energia de los reactivos y productos es siempre la misma, pero la
energia de activacién puede disminuir si un catalizador proporciona un camino alternativo
para que proceda la reaccion. Los catalizadores disminuyen la barrera energética, o energia
de activacién, que deben superar los reactivos para transformarse en productos. Cuando la
energia de activacion es grande la reaccion ocurre lentamente. Un catalizador aumenta la
velocidad porque hace que la reaccién ocurra mediante un mecanismo que requiere una
energia de activacibn menor. Los catalizadores pueden ser inorganicos u organicos. Los
catalizadores inorganicos suelen ser metales de transicion, como el platino y el niquel, o
compuestos de metales de transicion, como el diéxido de manganeso. Estas sustancias
pueden combinarse con los reactivos y modificar la densidad electrénica en la unién quimica
que se rompe durante la reaccién. De esta manera se reduce la energia de activacién y se
facilita la reaccion. En el caso de la descomposicion del agua oxigenada, el catalizador
debilita la unién entre los dos atomos de oxigeno (H-O-O-H), que se separan durante el
proceso.
TIPOS DE CATALISIS
Existen tres tipos de catalisis:
e Homogénea: el catalizador est4 presente en la misma fase que las especies que

reaccionan: todos gases, todos en solucién acuosa, etc.

e Heterogénea: el catalizador y los reactivos estdn en fase distinta: por ejemplo, el

catalizador esta en fase sélida mientras que los reactivos son gases.
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e Enzimética: ocurre sblo en seres vivos, y en estos casos los catalizadores se llaman

enzimas: macromoléculas formadas de aminoacidos.

EXPERIENCIA 1
DESCOMPOSICION DEL AGUA OXIGENADA
Preparar 4 tubos de ensayos con 5 mL de agua oxigenada concentrada, numerarlos.
e Altubo 1 afiadir gotitas de solucion de Kl 1M.
La catalisis homogénea comienza al disponer del ién yoduro I" en solucién. El i6bn yoduro

reacciona primero con el agua oxigenada, obteniéndose una reaccion en dos pasos:

PASO 1:
2@ + HoOgn) + 2H+(ac) — lag + 2 HO
PASO 2:
laaey + HaO2ap — 2 1a) + 2H @) + Oz
GLOBAL:

2 Hx02a) — 2H0p + Oz
Observa que el i6n yoduro participa como reactivo en el paso 1, pero se produce
nuevamente en el paso 2: por tanto, no se altera durante la reaccion (requisito para ser
catalizador). Asimismo, la reaccion global la hemos obtenido sumando ambos pasos:
considera que la reaccion global es igual a la que ocurria sin el catalizador. El ién yoduro,
por tanto, es un catalizador que ha disminuido la energia de activacion de la reaccioén.
Asimismo, es una catalisis homogénea, ya que tanto el ién yoduro como el agua
oxigenada (el reactivo) estan disueltos en agua (misma fase).
e Altubo 2 agregar un alambre de platino.
En ausencia de un catalizador, un frasco de agua oxigenada (H,O,) se va descomponiendo
espontaneamente en agua (H,O) y oxigeno (O,), s6lo que muy lentamente: un 1% al afio,
aproximadamente. Pero en contacto con platino, cada molécula de este metal
descompondra 10-80 moléculas de H,O, por segundo a 20° C. En este caso la catalisis es
heterogénea.
e Altubo 3 agregar suspension de MnO,.
Otro ejemplo de catdlisis heterogénea. La adicion de dioxido de manganeso causa la
descomposicion del agua oxigenada para dar agua y burbujas de oxigeno.

e Altubo 4 agregar trozitos de papa.
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Cortar cilindros de papa de aproximadamente 1 cm de didmetro y 6 cm de largo. Cortar los
cilindros en discos de 1 mm de espesor y conservarlos sumergidos en agua dentro de un
vaso de precipitado.

Colocar en el tubo de ensayos 10 discos de papa

En contacto con las 'peroxidasas' de una herida, cada molécula de esta enzima
descompondra 200.000 moléculas de H,O, por segundo, incluso a 0° C. Este ejemplo nos
muestra ademas una de las propiedades de los catalizadores de la vida (organicos): en
comparacion con los catalizadores inorganicos, como el platino, los catalizadores organicos
(que son proteinas llamadas enzimas o fermentos) son muchisimo mas rapidos, selectivos y
eficaces, trabajando a bajas temperaturas y no generando residuos contaminantes. Nuestro
cuerpo tiene que realizar infinitas reacciones quimicas para que podamos vivir. Por ejemplo,
tiene que transformar los carbohidratos en energia mediante una combustion, de manera
eficiente y rapida. Sin embargo, nuestro cuerpo siempre trabaja a la misma temperatura:
37°C. ¢{Cbémo entonces puede hacer una “combustion” sin calor, y de manera rapida?
Nuestro organismo cuenta con macromoléculas llamadas enzimas, que son los
catalizadores biol6gicos por excelencia. Las enzimas cuentan, dentro de su gran estructura,
con “sitios activos”, que son lugares favorecidos para la union de otras sustancias
(lamada sustrato), mediante fuerzas intermoleculares apropiadas. Es en el sitio activo
donde ocurre la transformacion del sustrato. Lo importante del sitio activo es su alta
especificidad: s6lo un Gnico sustrato encaja en él (similar a una pieza de un
rompecabezas) y puede alli ser transformado. Otras moléculas no pueden ser modificadas

por esa enzima, pero si, quiza por otra.

EXPERIENCIA 2

VOLCAN DE AGUA OXIGENADA

Materiales utilizados:

Agua oxigenada al 30 %; Agua oxigenada al 3 %, un chorrito de detergente; 1g de
catalizador (KI, yoduro de potasio), solucion colorante (opcional).

Consejos y Advertencias

El agua oxigenada utilizada en el experimento es de alta concentracién (30% en masa) por
lo que debe manipularse con guantes pues su contacto es peligroso al producir
guemaduras. Normalmente, la concentracion de la que utilizamos en casa es de tan sélo 3%
(3 gramos de H,0O, por cada 100g de agua)

*Se ponen solo 30 mL de agua oxigenada concentrada en una probeta.

*Se afiade un chorrito de detergente

*Para finalizar se afiade media espatula de Kl (catalizador que acelera la reaccion).
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El agua oxigenada, H,O,, se descompone dando oxigeno y se obtiene un rio largo de
espuma (gracias al detergente). La reaccion en que se produce espuma es exotérmica asi
que se siente el calor desprendido al poner la mano por encima de la espuma con agua
oxigenada.

Este experimento debe realizarse también para el agua oxigenada al 3% y de esta formar
comparar el efecto de la concentracion sobre la velocidad de reaccion.
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ANEXO

CONSTANTES
Volumen molar (C.N.P.T.)

Vo = 22413,8 cm */mol

Punto Hielo

T°=273,16 K

Numero de Avogadro

N = 6,023 x 10 > moléc/mol

Constante de los gases R=

=0,08205 1t. atm/K.mol
= 82,057 cm® .at/K.mol
= 8,314x 10’ ergio/K.mol
= 8,314 Julio/K.mol
=1,987 cal/K.mol

Constante de Boltzman

Kg = 1,380x10™® ergio/K

Constante de Faraday

F = 96490 coulombio/equivalente

Carga del electrén

e = 1,601x10*®coulombio
= 4,803x10ues (unidad electrostética de

carga)

Masa del electron

me = 9,109x10% g

Constante de Plank

h = 6,625x10’ergio.s

Aceleracion de la gravedad (estandar)

g = 980,665 cm.s™

Velocidad de la luz

c =2,9979x10* cm.s*

Radio de Bohr

A=0,529 A

Masa del protén

m,= 1,66x10* g

FACTORES DE CONVERSION DE UNIDADES

1 julio= 10’ ergio = 0,239cal = 9,869x10° l.atm =1 voltio.coul.
1 atm= 101325 Pa = 760 mm Hg = 1,013x10"*°dinas/cm?
lergio= 1 dina.cm =1 u.e.s.’/cm = 2,39x10™ kcal

1 cal= 4,184 julio = 4,129x107 1t.atm

1 1t.atm= 101,328 julio = 24,218 cal

1 Pa= 0,987 10° atm =100 hPa

1 D= 10"%ues cm

1dina= 1 g.cm/s?

1 A=10%cm

2017 93



Quimica General Il: Conceptos tedricos. Practicos de aula. Experiencias de laboratorio

-1

Unidad e.v cm Ergio/moléc. kcal/mol

1 electron volt |1 8068,3 1,502x10*2 23,063
1cm™ 1,239x10* |1 1,986x10™"° 2,858x10°
1 ergio/moléc. |6,242x10"* |5,036x10" |1 1,440x10%
1 kcal/mol 4,336x10° |3,50 x10° 6,946x10™ 1

PRODUCTOS DE SOLUBILIDAD DE SALES POCO SOLUBLES (298K)

SAL Kps SAL Kps
AgCl Cloruro de plata 2x10™° | CaF, Fluoruro de calcio 4x10™t
AgBr Bromuro de plata 5x10™ | FeS Sulfuro ferroso 1x10™"
Agl loduro de plata 8x10" | PbSO, Sulfato de plomo (Il) | 1X10®
AgAcet Acetato de plata 4x10* | SrSO, Sulfato de estroncio | 3x10™”
TICI Cloruro de talio 2x10* | BaSO, Sulfato de Bario 1x10%°

CONSTANTES DE DISOCIACION (CTES. DE EQUILIBRIO) DE:
Acidos Monoproticos Débiles (A 298 K)

FORMULA Ka BASE CONJUGADA
Cloroso HCIO, 7,3 x10° ClOy
Férmico HCOOH 1,8 x10™ HCOO’
Fluorhidrico HF 3,5 x10™* F
Nitroso HNO, 4,5 x10" NO,
Propanoico CHz; CH, COOH | 1,3 x10® CH;z; CH, COO
Acético o Etanoico | CH; COOH 1,8 x10® CH; COO 0 Ac
Hipocloroso HCIO 3,2 x10°® Clo
Cianhidrico HCN 4,0 x10™° CN
l6n amonio NH," 5,6 x10™° (Kh) | NH,OH
Benzoico CsHs COOH 6,5 x10™ CsHsCOO
Fenol CsHsOH 1,3 x10™ CeHsO
Acidos Y Bases Fuertes
ACIDOS BASES

Clorhidrico HCI Hidroxido de litio LiOH

Bromhidrico HBr Hidroxido de sodio NaOH

lodhidrico HI Hidroxido de potasio KOH

Perclérico HCIO, Hidréxido de rubidio RbOH
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Nitrico HNO3; Hidréxido de cesio CsOH

Sulfurico (*) H,SO, (#) | Hidréxido de estroncio Sr(OH),

I6dico (#) HIO; (#) | Hidroxido de bario Ba(OH),
Hidrdxido de talio TIOH

(#) Concentraciones menores de 107

CONSTANTES DE DISOCIACION DE ACIDOS POLIPROTICOS (298 K)

ACIDO Ka, Kay, Kas
Sulfarico H,SO, fuerte 1,3 x10°

Oxéalico COOHCOOH 3,8 x 107 5,0 x 10°

Fosforico HsPO, 7,5x 107 6,2 x 10° 22x10"
Sulfhidrico H,S 1,1x 10" 1,0x 10

Carbonico H,CO; 4,3x 10" 56x 10"

Sulfuroso H,SOs3 1,3 x10° 5,6 x 10°

NOTA: Los valores de todas las tablas han sido redondeados para facilitar los calculos.

Algunos datos pueden ser algo diferentes en distintos libros.

REGLAS DE SOLUBILIDAD DE SALES EN AGUA

1.
2.

Casi todos los nitratos y acetatos son solubles.

Todos los cloruros son SOLUBLES excepto: AgCl y PbCl, (el PbCl, es soluble en agua
caliente).

Todos los sulfatos son SOLUBLES excepto: BaSO,, SrSO,4, PbSO, (el CaSO, y el
Ag,SO, son algo solubles).

La mayoria de las sales de los metales alcalinos (Li, Na, K, etc.) y de amonio (NH,") son
SOLUBLES.

Todos los 6xidos basicos son INSOLUBLES excepto los de los metales alcalinos y

algunos alcalinos térreos (Ca, Sr, Ba, Ra).(El Ca(OH), es moderadamente soluble).

Todos los sulfuros son INSOLUBLES excepto los sulfuros de metales alcalinos, alcalinos

térreos y de amonio.

Todos los fosfatos y carbonatos son insolubles excepto los de los metales alcalinos y de

amonio.
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ENERGIAS DE ENLACE a 298 K en kcal-mol

C N 0 F Si P S Cl Br |
H 98,8 | 934 | 1106 | 1346 | 70,4 | 76,4 | 61,1 | 103,2 | 87,5 | 71,4
C- | 831 | 69,7 | 84,0 | 1054 | 69,3 62,0 | 785 | 65,9 | 57,4
C= | 147,0 | 147,0 | 147,0 114,0
= | 194,0 | 213,0
N- | 69,7 | 384 | 51,7 | 64,5 47,5
N= | 147,0 | 100,0 | 1455
= | 213,0 | 226,0
O- | 84,0 | 51,7 | 33,2 | 44,2 | 88,2 68,9 | 48,5
O= | 174,0 | 1455 | 88,0 109,6
S 68,9 50,9 | 59,7 | 50,7
POTENCIALES STANDARD DE REDUCCION a 25°C
Media Reaccion E°(volts)
e + Li'>Li -3,05
e + Na*—Na 2,71
2e” + Mg®* —Mg -2,37
3e + AP - Al -1,66
2e +2Zn** - Zn -0,76
2e + Fe” — Fe -0,44
2e” + Ni* — Ni -0,25
2e + Sn*" — Sn -0,14
2e" + Pb** — Pb -0,13
2e+2H" > H, 0,00
2e + Cu* — Cu 0,34
2e +1,— 2I 0,54
e +Fe* - Fe* 0,77
e +Ag" — Ag 0,80
2e + Br, — 2Br 1,07
4e + O, + 4H" — 2H,0 1,23
2 +Cl, > 2CrI 1,36
3e +Au* — Au 1,50
5 + MnO, + 8 H" - Mn** +4H,0 1,51
2e + F,— 2F 2,87
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CALCULO DE [H'] DE ACIDOS MONOPROTICOS

[~a?
C.(Concentracion analitica en moles/L [H]= M
Z
10t [10° [10° [10* [10° [10°® [107 [10° <10

>10°

/

10*

'

BASES: se cambia [H'] por [OH]]

‘[\H*] =+/Ca.Ka + Kw‘

. Ca.Ka Kw

H]l= ———— ——

[H ]+ Ka [H']
SOLUCION
GENERAL
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DATOS TERMODINAMICOS a 298 K

COMPUESTO AH’% AG% s° Ce AHc
kcal/mol  kcal/mol  cal/Kmol cal/Kmol kcal/mol

C (grafito) 0 0 1,36 2,07 -94,05

C(diamante) 0,45 0,69 0,58 1,45

Cw 170,89 160,04 37,76 4,98

CH,g metano -17,89 -12,14 44,50 8,54 -212,80

C,Hy () acetileno 54,19 50,00 48,00 10,50 -310,62

CzHyq) etileno 12,50 16,28 52,45 10,41 -337,23

C,Hg(g) etano -20,24 -7,86 54,85 12,58 -372,82

CsHgg) propano -24,82 -5,61 64,51 17,59 -530,60

C4H1o() butano -29,81 -3,75 74,10 23,70 -687,64

C4H1o(gisobutano -31,45 -4,30 70,42 23,13

CsHg(gpropileno 4,88 14,99 63,80 15,55 -491,99

C3Hg(gciclopropano 12,74 22,64 64,51 13,12 -500,00

C3Hg)ciclopropano 8,70 26,03 39,60

CeH1gciclohexano -29,43 7,59 71,28 25,15 -944,79

CeH12¢ ciclohexano -37,34 6,37 48,85 35,6 -936,88

CsHe(gbenceno 19,82 30,99 64,34 19,52 -789,08

CesHsgbenceno 11,72 29,76 41,30 32,02 -780,98

CO() -26,42 -32,81 47,30 6,96 -57,63

COy) -94,05 -94,25 51,06 8,87

CH3;CHOgjacetaldehido -39,76 -31,96 63,5 15,0

CH3CHO, acetaldehido -49,88 -278,77

(CHs),0Oetermetilico -44,3 -27,3 53,72 15,76 -3,48

C,H,O( Oxido de etileno  -12,19

C,HeO4, etilenglicol -108,58 -281,9

CaCOg) -288,45  -269,78 22,2 19,76

H© 52,08 48,57 27,39 4,96

Hagg 0 0 31,21 6,89 -68,31

O 59,96 54,99 38,46 5,23

Oz 0 0 49,00 7,01

H,0 57,79  -54,63 45,10 8,92

H.0(, -68,31 -56,69 16,71 17,99

2017 98



Quimica General Il:

Conceptos tedricos. Practicos de aula. Experiencias de laboratorio

H202()
H204
Nag)
Nig)
NO)
NOz()

CaCy
CaOy,

Nag
NaOH,
CH3CH,OH
(CH3),COy

-32,54
-44,88
0
112,98
21,60
8,09
2,30
-11,04
-19,32
-41,40
66,40
-70,76
-94,45
-15,0
-151,9
25,98
-101,96
-66,36
-51,79

-25,21
-28,20
0
108,87
20,71
12,39
23,49
-8,98
-6,36
-19,10
56,70
71,79
-88,52
-16,2
-144,4
18,67
-90,48
-41,77
-36,45

55,55
24,54
45,77
36,61
50,33
57,47
72,73
46,01
26,30
37,19
40,08
59,40
61,24
16,8
9,5
36,71
13,8
38,40
72,70

6,96
4,97
7,13
9,06
18,90
8,52

26,26
5,66
9,51

12,10

14,90

10,23
4,96
19,2

26,72

18,24
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Tema 1: Termodinamica. 1" Ley. Termoquimica
Tema 2: Energias de interaccion. Estado liquido.
Tema 3: Soluciones. Propiedades coligativas.
Tema 4: Termodinamica. 2da. y 3ra. Ley.

Tema 5: Equilibrio Quimico.

Tema 6: Equilibrio 16nico.

Tema 7: Cinética Quimica.

Tema 8: Electroquimica

El examen final estara distribuido de la siguiente manera:
BOLILLA 1: TEMA 1. Parte A: Termodinamica: Primera ley.
BOLILLA 2: TEMAL. Parte B: Termoquimica.

BOLILLA 3: TEMA 2. Parte A - Energias de Interaccion.
BOLILLA 4: TEMA 2. Parte B — Estado Liquido.

BOLILLA 5: TEMA 3. Soluciones. Propiedades coligativas
BOLILLA 6: TEMA 4. Termodinamica: Segunda y Tercera ley.
BOLILLA 7: TEMA 5. Equilibrio quimico.

BOLILLA 8: TEMA 6. Equilibrio l6nico.

BOLILLA 9: TEMA 7. Cinética Quimica.

BOLILLA 10: TEMA 8. Electroguimica.

PROGRAMA ANALITICO Y DE EXAMEN

TEMA 1. Parte A: Termodinamica: Primera ley. Objetivos y limitaciones. Definiciones:
sistemas, limite, ambiente. Tipos de sistemas. Propiedades extensivas e intensivas. Camino,
proceso, ciclo. Variables de estado. Naturaleza de la energia. Energia cinética y potencial.
Unidades de energia. Sistemas y entornos. Transferencia de energia: trabajo y calor.
Primera ley de la termodindmica. Energia interna. Relacién entre AE y calor y trabajo. Parte
B: Termoquimica. Procesos endotérmicos y exotérmicos. Funciones de estado. Entalpia.
Entalpias de reaccion. Calorimetria. Capacidad calorifica y calor especifico. Calorimetria a
presiobn constante. Bomba calorimétrica (calorimetria a volumen constante). Ley de
Lavoisier-Laplace. Ley de Hess. Entalpias de formacion. Empleo de entalpias de formacion

para calcular entalpias de reaccion. Alimentos y combustibles. Otras fuentes de energia.

TEMA 2. Parte A - Energias de Interaccién. Teoria Cinética y Molecular de liquidos y

sélidos. Fuerzas Intermoleculares. Interacciones l6nicas: 16n-16n; 16n-Dipolo; 16n-Dipolo
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Inducido. Interaccion dipolo-dipolo. Interacciones con atomos o moléculas neutras (Dipolos
Inducidos). El enlace de hidrégeno (o Puente Hidrégeno). Informacion adicional. Parte B —
Estado Liguido. Fuerzas Intermoleculares y Propiedades de los liquidos. Tension
superficial. Viscosidad. Estructura y propiedades del agua. Cambios de fase. Calor de
vaporizacion y punto de ebullicion. Temperatura y presion criticas. Equilibrio liquido-sélido.
Equilibrio sélido-vapor. Diagramas de fase.

TEMA 3.Soluciones. Propiedades de las soluciones. Una vision molecular del proceso de
disolucion. Efecto de la temperatura en la solubilidad. La solubilidad de los gases y la
temperatura. Efecto de la presion en la solubilidad de los gases. Propiedades coligativas de
las disoluciones de no electrélitos. Elevacion del punto de ebullicion. Disminucion del punto
de congelacion. Presiébn osmotica. Propiedades coligativas de las disoluciones de

electrolitos.

TEMA 4. Termodinamica: Segunda y Tercera ley. Procesos espontaneos. Procesos
reversibles e irreversibles. Entropia y segunda ley de la termodinamica. Expansion
espontanea de un gas. Entropia. Relacion de la entropia con la transferencia de calor y la
temperatura. Segunda ley de la termodinamica. Interpretacion molecular de la entropia.
Tercera ley de la termodinamica: Ley cero. Cambios de entropia en las reacciones quimicas:
Cambios de entropia del sistema y del entorno. Energia libre de Gibbs. Cambios de energia
libre estandar. Energia libre y temperatura. Energia libre y constante de equilibrio.

TEMA 5. Equilibrio quimico. Concepto de equilibrio. Constante de equilibrio. Magnitud de
las constantes de equilibrio. Sentido de la ecuacion quimica y Keq. Otras formas de
manipular ecuaciones quimicas y valores de Keq. Unidades de las constantes de equilibrio.
Equilibrios heterogéneos. Célculo de constantes de equilibrio. Aplicaciones de las
constantes de equilibrio. Prediccion del sentido de la reaccion. Calculo de concentraciones
en el Equilibrio. Principio de Le Chatelier: Cambios de concentracion de reactivos o
productos. Efectos de los cambios de volumen y presion. Efecto de los cambios de

temperatura. Efecto de los catalizadores.

TEMA 6. Equilibrio I6nico. Parte A. Equilibrio acido-base. Autoionizacion del agua.
Producto i6nico del agua: K,. pH y pOH, definiciones y ejemplos. Acidos y bases.
Definiciones de Arrhenius y de Bronsted-Lowry. Acidos y bases conjugados. Acidos y bases
fuertes y débiles. Constantes de equilibrio K, y Ky. Tablas. Ejemplos. Célculo generalizado

de pH de soluciones acuosas de acidos y bases monoproticos. Aplicacion de la ecuacién
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general a acidos fuertes y débiles, concentrados o diluidos. Aplicacion del equilibrio quimico
a la hidrdlisis. Relacion Estructura-Acidez

Parte B. Aplicaciones del equilibrio quimico a soluciones acuosas de especies idnicas.
Aplicacion a sales poco solubles. Producto de solubilidad. Efecto de ién comdn.
Precipitacion selectiva.

TEMA 7. Cinética Quimica. Alcance de la cinética quimica. Velocidad y orden de reaccion.
Reacciones de primer y segundo orden. Método de integracién para determinar el orden de
una reaccion y la constante especifica de velocidad. Influencia de la temperatura sobre la
velocidad de reaccion. Ecuacion de Arrhenius. Energia de activacion y factor de frecuencia.

Nociones sobre la teoria de las colisiones y la teoria del estado de transicion. Catalisis.

TEMA 8. Electroquimica. Equilibrio en pilas electroquimicas. Fuerza electromotriz y energia
libre. Fuerza electromotriz y constante de equilibrio. Electrodo de hidrégeno. Potenciales de

electrodo estandar. Ecuacion de Nerst. Celda de concentracion.

REGIMEN DE APROBACION DE LA MATERIA

PARA REGULARIZAR EL CURSO EL ALUMNO DEBERA CUMPLIR CON LOS

SIGUIENTES REQUISITOS:

a. Asistir al 80% de las clases tedricas.

b. Asistir al 80% de los practicos de aula.

c. Realizar y aprobar el 100% de los trabajos practicos de laboratorio.

d. Aprobar el 100% de los exdmenes parciales.

1. TRABAJOS PRACTICOS

Los trabajos practicos consisten en practicos de aula y practicos de laboratorio. La

aprobacién de los mismos implica que el alumno demuestre un conocimiento claro del tema,

alcanzando los objetivos fijados. La evaluacion de los practicos de laboratorio se realizara

mediante un cuestionario.

a. Précticos de aula: asistencia al 80% de las clases.

b. Practicos de laboratorio: Cada préactico de laboratorio tendra una Unica
recuperacion, que se realizara a final de cuatrimestre. Los alumnos que estén
ausentes en un practico de laboratorio, deberan realizarlo y rendirlo en instancias a
determinar por la catedra. La ausencia a esta instancia llevara a la condicién de
LIBRE al alumno.

3. EVALUACIONES PARCIALES
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Para aprobar la asignatura el alumno deber& aprobar el 100% de los examenes parciales. El
alumno deberd asistir a rendir los examenes con Libreta Universitaria o algin otro
documento que acredite fehacientemente su identidad.

a) CONDICION REGULAR:
Se tomaran dos examenes parciales. El alumno tendra derecho a dos recuperaciones para
cada uno de los parciales. Estas recuperaciones se llevardn a cabo en fecha a determinar
por la catedra.
Los examenes parciales y las recuperaciones constaran de veinte preguntas. Para aprobar
el alumno debera contestar correctamente como minimo catorce preguntas.

b) CONDICION PROMOCION SIN EXAMEN FINAL:
Se tomaran dos exdmenes parciales. Los exdmenes parciales constaran de veinte
preguntas. Para aprobar el alumno debera contestar correctamente dieciseis preguntas.
Para promocionar el alumno debera aprobar los parciales en la primera instancia. El alumno
NO debera faltar a ningun practico de laboratorio. Al finalizar el cuatrimestre, debera
presentar un trabajo final especificado por los profesores. Cumplidos todos los requisitos
anteriormente expuestos, la nota resultara de promediar todas las notas obtenidas por el
alumno en las distintas instancias.
En el caso de no satisfacer alguna de las exigencias de promocionalidad, el alumno

autométicamente quedard incorporado al Régimen de Alumnos Regulares.

EXAMEN FINAL
Para aprobar el curso el alumno debera cumplir:

a) con los requisitos de regularizacion establecidos en el presente programa.

b) con la aprobacién del examen final (en cualquiera de los turnos establecidos por el
calendario académico de la Facultad), cuya calificacion minima cuantitativa es de 4 (cuatro)
puntos. Para rendir el examen final los alumnos deberan presentar al Tribunal Examinador
su Libreta Universitaria (Ord. 13/03 - Régimen Académico de la U.N.S.L.).

Dadas las caracteristicas del curso y considerando que se trata del primer afio de la carrera
en el que se realizan practicas de laboratorio (ver fundamentacion), y que la realizacion de la
parte experimental resulta esencial para la formacion béasica de los alumnos es que en esta

asignatura no puede rendirse el examen final como alumno libre.
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