3 Termodinamica y cinética

3.1 Energia en las reacciones quimicas
3.2 Velocidades de reaccion

3.1 Energia en las reacciones quimicas
Primer principio de la termodindmic&e llamaenergia internale unsistemaa la energia total (cinética
+ potencial) de todas las particulas que lo componen. Un sistema puede intercambiar energia en forr
calor o trabajo con el resto detiverso(susalrededores Como la energia no se puede crear ni destruir
(ley de conservacion de &nergig, cuando un sistema intercambia calor o trabajo comalsededores,
su energia interna se modifica, de forma fjie= q + w. La energia interna de wistema aisladgque
no intercambia ni materia ni energia con sus alrededores) es constante.

Tabla 3.1. Convenio de signos + -
Energia interna\E) aumenta disminuye
Calor @) dado al sistema cedido por el sistema
Trabajo W) hecho sobre el sistema hecho por el sistema

La energiainterna de una sustancia depende de su estado fisico (gas, liquido o sdlido), de la temper
y de la presion quexperimenta. Depende ademas de la cantidad de susfascimapropiedad
extensiva La energia interna es upapiedad de estades decir, una propiedad independiente de como
se preparo.

El calor absorbido o desprendido en una reaccién quimica no es una propiedad de estado ye
depende de lamanera en la que se realiza la reaScigninico trabajo que hace el sistema es en forma
de expansionpara una reaccién a presion constagies AE + pAV (dondepAV es el trabajo de
expansion a presion constante) y para una reaccion a volumen congtane,

Entalpia. Se puede definir una nueva propiedad llamatalpia(H) comoH = E + pV. Laentalpiaes
también una propiedad de estado.dambio deentalpia (AH) de un sistema es igual ahlor
intercambiado a presion constarkel = AE + pAV = Ay

La ley deHess.Hess (1802-1850) observé que el calor que interviene en una reaccion quimica
independiente de la forma en que ésta se realice. La ley de Hess significa que los calmigisaon
(siempre y cuando las reacciones se realicen en las mismas condiciones de presion y temperatura
una consecuencia directa del primer principio de la termodinamica.

Estado normal En la tabla 3.2 se recogen las condiciones en las que se considera que una sustanciz
en estado termodindmicoormal Los valores normales de denotan con el simbolo °. Ashtalpia
normal de una reaccion se denft#. La temperatura del estado normal puede ser cualquiera, pero sir
se especifica, se supone que es 25 °C (298,15 K).

Tabla 3.2. Estados normales en tabulaciones de energia libre y calculos de constantes de equilibrio termodinamicas

Sustancia Estado normal

Gas puro 0 en una mezcla Presion parcial del gas 1 atm
Liquido o sélidos puros Liquido o sélidos puros a 1 atm
Disolvente en una disolucion diluida Disolvente puro

Soluto Disolucion M del soluto

Segundo principio de la termodinamicéln procesa@spontanea@s un proceso que tiene weadencia
natural a producirse sin tener que ser realizado por una influencia externa. El proceso reverso
cambio espontaneo es no espontaneo. El punto en el que cambia el sentido de la espontaneidac
punto deequilibrio. El sentido de espontaneidad de un proceso se rige por el segundo principio de
termodinamica: “En todo proceso real espontaneo, el desorden del universo aumenta”. Para mec
desorden, se usa una magnitud llamadeopia(S).
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3.2

Energia libre. En cualquier proceso espontan®§iverso = ASsistemat ASyrededores™ 0. Gibbs
(1839-1903) demostro que, a presiony temperatura consta8les;.qores AHsistemAl - POr l0 tanto,

a presiony temperatura constantes, un proceso espontaneo se caracteriZa®, R0k so= AHgistema
TASgtema< 0- Si se define una nueva propiedad llamada energia GpreonoG = H-TS entonces
—TAS hiverso= AHsistema TASistema= AGsistema L@ €nergia libre es unaropiedad deestadocuyo
cambio para un proceso indica si éste es 0 no es espontaneo. En todo proceso espontaneo, a pre
temperatura constantes, la energia libre descié&@e (0). Un sistema alcanza el equilibrio cua@lo
llega a su valor minima\G = 0). De acuerdo a la expresion para la energia libre, un proceso sera tar
mas probable que sea espontdneo cuanto mas exotérmico sea y cuanto mayor aurdesooddal
produzca. Sin embargo, un procesualotérmicos puedser espontaneo si el sistemadssordena
suficientemente.

Principio de Le Chéatelier‘Cuando un sistema en equilibrio se somete a una accién de cualquier natut
leza, el sistema se desplaza hacia una nueva condicion de equilibrio, de forma que sedabane a
accion”.

Dependencia de la energia libre de paesion Se puede demostrar que, en condiciones distintas a la
normales, a temperatura constafe; G° + RTInp/p°. En general, para un proceso

aA+bB—» cC+dD AG = AG° +RTINQ
dondeQ es igual a la relaciéon de actividades y recibe el nombcedente de reaccién
_ ag ag ... p_cC _ _
Q=—— a = actividad = = = — (cuando e comportamiento esideal)
ap ag p c

Tabla 3.3. Estados normales y actividades en tabulaciones de energia libre y célculos de constaetgslibeo
termodindmicas

Sustancia Estado normal Actividad ideal, a = p/p° = c/c®

Gas puro o0 en una mezcla Presion parcial del gas 1 atm Numéricamente igual a la presién parcial en atm
Liquido o sélidos puros Liquido o soélidos purosa 1 atm Iguala l

Disolvente en una disolucién diluidaDisolvente puro Aproximadamente igual a 1

Soluto Disolucion M del soluto Numéricamente igual a la concentracion molar

del soluto en mol/l

Trabajo maximo distinto al de expansioRuede demostrarse que la energia libre represemédbajo
maximo distinto al de expansion que puede realizar de forma espontanea un AGtema, s

Velocidades de reaccion

La cinética quimicaestudia las velocidades de las reacciones quimicasmgdoanismosa través de los
cuales éstas se producen.Medocidad de reaccibéas la velocidad con la que desciende la concentracién
de un reactivo o aumenta la de un producto en el curso de una reaccion.

_ —d[Reactivos] +d[Productos]

- dit B dit

Se ha encontrado que la velocidad de una reaccion depende de la naturaleza de los(estadivos
fisico, grosor de particula, etc), la concentracidon de los reactivos, la temperatura y los catalizadores.
Ley de velocidadDel estudioexperimentalde la cinética de una reaccion quimica, se puede deducir st
ley develocidad que es una ecuacion que expresa la velocidad en funcion de las concentraciones d
sustancias que toman parte en la reacciéon y que normalmente tiene la folkfReactivost (figura

3.1).

Reactivos—— Productos \Y
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2ICI(g) + Ha(9) — 12(9) + 2HCI()  Figura 3.1. Gréfica de la concentracion de hidrégeno
frente a tiempo para la reaccion entre ICl 2,000H,
1,000m. La velocidad de reaccién (instantanea) es igual a
la tangente a la curva en el instante considerado. La velo-

- - - pendiente de la tangente =
velocidad inicial
0.8

= cidad de reaccion disminuye con el tiempo, debido a la
o . . .. .. . .
£ | ) disminucion de la concentracion de reactivos. A partir de
— 06 _ pendiente de la tangente = los datos experimentales, se deduce la siguiente ley de
T velocidad a los 3 segundos velocidad:
= 04 v =KJ[ICI][H 5]

02 e dondek es laconstante de velocidath cual depende de

factores como la temperatura. Obsérvese esta relaciéon
0 : | | | — entre las diferentes formas de expresar la velocidad:
0 2 4 6 8 10 v :—d[Hz] _1 —d[icf :d[lz] _1 d[HC]

tiempo, s dt 2 dt dt 2 dt

Orden dereaccion.El orden de reaccion con respecto aneactivo es el exponente de su término de
concentracion en la ley velocidad.dten de reaccion globas la suma de los exponentes de todos los
términos de concentracién (tabla 3.4). El orden de reaacwdse relaciona con losoeficientes
estequiométricos de la reaccion.

Tabla 3.4 Leyes de velocidad y ordenes de algunas reacciones quimicas

Reaccion Ley de velocidad Ordenes de reaccion

—d[N,O
2N,05(0) ——= NOAQ) + 0gf9)  v="1205 =0 Primer orden
2NOy(Q) 2NO(@) + O2(0) vz%ﬂ = I<[NOj2 Segundo orden

—d[H Primer orden para
Hag) + 14Q) —— 2HI(g) v=" g g Segundo ordefiprinCr C4en paral
CHC|3(g) + C|2(g)—' =M] - |<[CHC|3][C| 2]ZI./2 Orden i/Z {aneaorden para CH§:|

CCly(g) + HCI(g) dt Orden/, para Cp

—d - Primer orden para
205(0)—— 3040) - = —iodlog ™t ordencero (Zrier Of(en PR

—d[NH
2NHs(g) APt N2(g) + 3Hx(9g) v= T[tS]: K Orden cero

Teoria de las colisionedsta teoria propone que para que pueda producirse una reaccién guineica
atomos, iones o moléculas, es preciso que éstos experimenten primeramente colisiones. Segun esta
la velocidad de la reaccion dependera de entre otros factores de

* la frecuencia de los choques (concentracion, estado de los reactivos, temperatura (velocidad), etc)

* la frecuencia de los choques con energia suficiente para llegar al estado de transicion (temperatura)
Mecanismos de reaccidr.a mayoria de reacciones transcurpam mecanismosie variasetapas,
llamadasreaccioneselementales La ecuacion de una reaccion elemental indicantdecularidad
(nimero de particulas que colisionan) de los reactivos implicados en el choque que produce la reacci

En el primer paso de la reacciona ~— — Cada reaccién elemental tiene su constante de velocidad
molécula de NO choca ccnrmad_e 2 W(Q)L NOF(g) + F(g) Reaccion elemental 1 (molecularidad = 2
Mecanismo { NO(g) + F(g) —2— NOF(g) Reaccion elemental 2 (molecularidad = 2
2NO(g) + Fo(gr——= 2NOF(g) Reaccion global

La etapa determinante de helocidad en un mecanismo es la reaccion elemental mas Ipués,
gobierna la velocidad de la reaccion global. De esta forma, se puede saber si un mgrapissstmo
para una reaccion es o no coherente con la ley de velocidad experimental.
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k es coherente con la
El NO(g) + Fz(g)k41> NOF(g) + F(g) Etapa lenta ley de velocidad
mecanismo | NO(g) + F(g) — 2 NOF(g) Etapa rapida obtenida

. = KINO]J[F 7]
experimentalmente v
2NO(g) + F o(gf—— 2NOF(g) P I —

Teoria del estado de transiciéksta teoria vincula la cinética y termodinamica de una readeaa.
reaccionar, las moléculas necesitan distorsionarse formanctomypiejo activadolLa energia de activa-
cion, E, es la energia que deben absorber los reactivos para alcanzar el estado activado (fig. 3.2). Er

reaccion de varias etapas, cada una tiene su complejo activado y su barrera de activacion (fig. 3.3).
A—A+B > AMIANB >A+B—B Figura 3.2. Diagrama de energia para una etapa de una
reaccion. La energia de los reactivos viene dada por el
“pie” izquierdo de la barrera, mientras que la de los
productos, por el “pie” derecho. La cima de la barrera
Ea representa la energia del complejo activado. La energia
de activacion para el proceso directdgsientras que
E’, es la energia de activacion del proceso inverso
Producios (Productos.—. Reactivos). Obsérvese que Ife\ energia total
— de la reaccion eB'; —E,, que para la reaccion
Coordenada de la reaccion representada corresponde a un proceso exotérmico.

Energia

Reactivos Energia db
la reaccié

Figura 3.3.Diagrama de energia para la reaccion
2NO +Fy— ™ NOF + F +NO—* 2NOF

2NO(g) + 2NOF(@,
Lenta @+R0O ©
de acuerdo al mecanismo propuesto
k
NO(Q + F»(g) — = NOF(g) + F(g) Etapa lenta

NO@ + F(g 2 - NOF(g) Etapa répide

Cada proceso elemental tiene su propia barrera de
Productos activacion. Como la primera etapa es la etapa lenta, su
barrera de activacién es mas elevada que la barrera de la

Coadenadadelareacion ~ S€gunda etapa.
Catalizadoresln catalizador es una sustancia que proporciona a una reacciéon un mecanismo alterne
gue tiene una menor energia de activacion (figura 3.4). Un catalizador no es consumido en la reaccic
afecta a sus aspectos termodinamicos (calor de reaccion, equilibrio quimico, etc).

Energia

Reactivos )
Intermedia

Figura 3.4.Un catalizador acelera una reaccion

T alterando el mecanismo de forma que la energia de
activacion disminuye. Al ser menor la barrera a superar,
s /m\ N\ | A E, sin hay més moléculas con suficiente energia para
g E, con catalizadoSobrepasarla, y la reaccion es mas facil. Obsérvese que
5 Intermedia catalizador i la formg de la barrera} ha camblaQO porque el .
,,,,,,,,,,,,,,,,,, I SR A mecanismo ha cambiado. En el ejemplo de la figura, la
Reactivos reaccion sin catalizador se produce en una soéla etapa,
mientras que el proceso con catalizador se produce en
Productos dos etapas (Reactives Intermedios e Intermedios
Coadenadade la reacédn Productos)
Seminarios

termodinamica

3.1 ¢,Es lo mismo un proceso rapido que un proceso espontaneo?
3.2 Sefala, en las siguientes parejas de elementos, el de mayor entropia:
a) una baraja en un paguete o las mismas cartas extendidas sobre una mesa.
b) dioxido de carbono, agua, compuestos de nitrdgeno y minerales o el arbol crecido a partir de ellos.
C) una sustancia solida o la misma sustancia en disolucion.
d) agua liquida o agua gas, a 100 °C.
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e) 1 mol de Xe@sdlido o 1 mol de Xe gaseoso mas 2 moles igaSe0so.

3.3 Predice el signo de la variacién de entropia en las siguientes reacciones:

a) 2COQ) + O,(g) ~ 2CO,(g); b) Mgk) + Cly(@) ~ MgClx(s); €) CHy(g) + 20y(g) ~ COLQ) +
2H,0()

3.4 ¢Un proceso exotérmico es siempre espontaneo?

3.5 Busca una explicacion al hecho de que el aumento provocado en el desorden de “los alrededores” i
calor desprendidpor el sistema sea menor a altasnperaturagjue a bajas &S, ededores=
_AHsisteméT)'

3.6 Sefiala la afirmacion correcta para el proces) €0,(g) = CO,(g) a una temperatura y emas
condiciones dadas en las qM® es —42 kJ mot.

a) El sistema se encuentra en equilibrio.
b) Se formara Cglg) espontaneamente.
c) EI CO,(g) se descompondra espontaneamente.
3.7 Sefiala qué enunciados son correctos:
a) En todos los procesos espontaneos, la entropia aumenta.
b) En todos los procesos espontaneos, los sistemas tienden al minimo de energia.
¢) Todos los procesos espontdneos son exotérmicos.
d) Las reacciones cdxH° positivo yAS® positivo nunca pueden ser espontaneas.

3.8 a) Una disolucion acuosa de iones calcio, ¢tendra mayor entropia antes o después de hidratarse los
con agua?¢ Por qué se hidratan entonces los iones?

b) Un mol de agua, ¢tendrd mayor entalpia antes o después de evaporarse?¢ Por qué se evapora ent

3.9 Suponiendo que una reaccion alcanza su equilibrio a 200°C, y que su entalpia normal de reaccic
+100 kJ, y considerando el efecto de la temperatura sobre la energia libre, muestra cuando se favor
formacion de mas productos y cuando la de mas reactivos si se cambia la temperatura de repente
205 °C y (b) 195°C. Asume que la entalpia y la entropia de la reaccidon no cambian.

cinética

3.10 La ley de velocidad de una reaccion quimica se puede determinar:
a) a partir de la ecuacion quimica ajustada, mediante calculos tedricos.
b) midiendo la velocidad de reacciébn como una funcion de las concentraciones de los reactivos.
¢) midiendo la velocidad de reaccién como una funcién de la temperatura.
3.11 Define: a) reaccién elemental, b) molecularidad, c) etapa determinante de la velocidad, d) intermedi
reaccion, e) energia de activacion.
3.12 ¢ Significa lo mismo la reaccion elemental A + B> C que 2A + 2B » 2C? (Y si someacciones
globales?
3.13 ¢ Qué diferencia existe entradeny molecularidadde una reaccion quimica? ¢ Cuando pueden coincidir?
3.14 Deduce la ley de velocidad para la reaccién entre monéxido de nitrogenoy bromo para la que s
propuesto el mecanismo:

NO@) + Bra@) —>— NOBr(g  (enta)

NO(g) + NOBHK(9) 2NOBr(g) (rapida)
3.15 ¢, Como afectan a la velocidad de reaccion los siguientes factores?
a) la temperatura; b) la reduccion del volumen del recipiente en una reaccion en fase gaseosa;
tiempo; d) la adicion de catalizador.
¢, Como estan presentes dichas variables en la ecuacion de velocidad?

ko
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3.16 El mecanismo propuesto para la descomposicion del ozono mediante el monoxido de nitrégeno es:

Ky
O5;+NC NO, + O,

ko

NO, + O NO +0O,

¢, Cual es el papel desempefiado por el NO en este proceso?
3.17 Di si es cierto o falso que la concentracion de un catalizador puede aparecer en la ley de velocidad.
3.18 ¢ Qué criterios utilizarias para saber si una reaccion quimica es: a) rapida; b) espontanea; c) endotérn
3.19 ¢ Por qué una llama enciende un cigarrillo, pero el cigarrillo sigue ardiendo después de apartar la llam

Problemas
termodinamica

3.1 Un cuerpo humano genera energia a una velocidad de unos 100 W (1 W =1 J/s). ¢(Qué aumen
entropia de tus alrededores generas cada dia, suponiendo una temperatura de 20°C?

3.2 Calcula, para la reaccion 2§@) —» 2S0,(g) + Ox(9)

a) las variaciones de entalpia y de entropia en la reaccion, sabienfidq(£0,(g)) = —296,06 kJ
mol-1; AH°(SO4(g)) = —395,18 kJ mok; AS°(SO,(g)) = 11,7 J moflK-1; AS°(SO4(g)) = —83,2 J
mol-1K-1,

b) la temperatura a la que, en condiciones normales, se establece el equilibrio (sudthiends®
invariables con la temperatura).

3.3 La sintesis de amoniaco tiene lugar segun la ecuaci@) N3H,(g) —» 2NHx(g)

a) CalculaAG® a 25°C y 1 atm, sabiendo gy€;°(NH4(g)) = —16,63 kJ mot.
b) ¢ Es una reaccion espontanea en dichas condiciones?
c) ¢ Cudl es el valor d&G para la reaccion inversa?

3.4 Sea la reaccion Gjfh) + 20,(g) — > CO,(g) + 2H,0()

a) CalculaAG® sabiendo quUAG;°(CH,(g)) = —50,79 kJ mofl, AG;°(CO(g)) = —394,38 kJ mot,
AG°(H,0()) = -237,19 kJ mot.

b) ¢ Es esta reaccion espontanea en condiciones normales?

c) ¢Cémo puede explicarse el hecho de que los gases metano y oxigeno puedan penezriades
durante largos periodos de tiempo sin reaccién detectable?

3.5 Se vaporiza 1,00 mol de bencengHg, a su temperatura de ebullicion y a la presion constante de 1,
atm. El calor de vaporizacion medido en un calorimetro a presioén constante es 30,54.k3lrpahto
normal de ebullicién del benceno, a 1,0 atm, es 80°C.

a) CalculaAH®, AG° y AS’ para este proceso, a la temperatura de ebullicién del benceno.
b) CalculaAE°® para el proceso, suponiendo que el vapor de benceno es un gas ideal.

3.6 CalculaAG,para lareaccion 4NH(g) + 50,(g) =< 4NO(g) + 6H,0(Q), si la energia libr@ormal
(AG®,qg €5 —957,4 kJ mo}, la temperatura es 298K, y las presiones parciales de los componentes s
0,1 atm para Nk} 10 atm para §) 2,0 atm para NO y 1,0 atm parg®R = 8,3144 J mott K-1).

Soluciones a los seminarios

3.1 No. Un proceso puede ser espontaneo pero lento.

3.2 a) Las cartas extendidas; b) dioxido de carbono, agua...; c) en disolucion; d) gas; e) %e mas O

3.3 a) Negativo; b) negativo; ¢) negativo.

3.4 No. Puede ser no espontaneo si hay un aumento del orden.

3.5

3.6 Lab).

3.7 a) Falso; b) falso (tienden al minimo de energia libre); c) falso; d) falso.

3.8 a) En el proceso de hidratacién aumenta el orden. A pesar de ello es espontaneo porque es exotérmico. b) La evapora
un proceso endotérmico. A pesar de ello puede ser espontaneo porque aumenta el desorden.
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3.9 AG = AH — TAS ComoAH > 0 y AG = 0 a 200 °CAS debe ser positiva. Luego un aumento de la temperatura aumenta lz
energia libre y desplaza el equilibrio hacia la izquierda, mientras que una disminucion de la temperatura lo desplaza ha
derecha. La conclusién coincide con la que se puede extraer aplicando el principio de Le Chéatelier: un aumento ¢
temperatura desplaza el equilibrio hacia donde la reaccion es endotérmica.

3.10 Larespuesta correcta es la b).

3.11 Ver teoria.

3.12 No, si son elementales. Una reaccién elemental indica el nimero de particulas de cada tipo que chocan en un pasc
reaccion. La primera implica un choque de dos particulas mientras que la segunda de cuatro. Si, si son glazie®nuna
global indica la proporcion de los reactivos y productos. Las dos indican que A, B y C reaccionan en la misma proporcion.

3.13 Coinciden para un proceso elemental, no para uno global.

3.14 v =k [NOJ[Br,].

3.15 a) Aumenta la velocidad de reaccion; b) al reducirse el volumen, aumenta la concentracién y, por tanto, la velocida
reaccion; c) no afecta; d) aumenta la velocidad. El aumento de temperaturay la adicion de catalizador modifican la cons
de velocidak. La reduccion de volumen modifica las concentraciones.

3.16 Es un catalizador.

3.17 Cierta ya que el catalizador toma parte en los procesos elementales, aunque no lo haga en la reaccién global.

3.18 a) la constante de velocidad o la energia de activacién; b) la energia libre; c) la entalpia.

3.19 Permite superar la barrera de activacién del proceso de combustién, que es alta. Una vez encendido es el calor desprend
el proceso el que mantiene la temperatura suficientemente alta para superar la barrera de activacion.

Soluciones a los problemas

3.1 29516 JK1

3.2 a) ?H° = 198,24 kJ moll, AS = 189,8 J mot
K™
b) T=1 045 K.

3.3 a) AG = —33,26 kJ; b) Si es espontanea\G) =
33,26 kJ.

3.4 a)AG4® = —817,97 kJ; b) muy espontanea;
¢) la velocidad de la reaccién espontanea es lenta.

3.5 a)AH 035 = 30,54 kJ m011, AG°353: 0AS 53~
86,5 J Kmol™; b) AE°3545= 27,61 kJ mal™.

3.6 AG = —956,2 kJ moil.



4 Acidos y base protonicos

4.1 Definicion

4.2 Calculos de pH en disoluciones acuosas de acidos y bases
4.3 Hidrdlisis de sales

4.4 Reacciones de neutralizacion

4.5 Disoluciones reguladoras

4.1 Definicion
Una primera definicion de acido y base, solo aplicable a 4cidos y bases en disolucién acuosa, podria
* acidoes todo aquella sustancia que al disolverse en agua aumenta la concentracion de iones hidrég
HCl(ag) —» H*(aq) + CH(ag)
* basees todo aquella sustancia que al disolverse en agua aumenta la concentracionhitgrdoiohs
Una sustancia puede ser basica porque aporte directamente ionas @étlio o porque tometHiel
medio:
NaOH@qg) —» Na*(aq) + OH~(aq) NH5(ag) + H,0() <~ NH,*(ad) + OH~(aq)
El ion hidrogeno en agual.a naturaleza del ion hidrogeno en agua es compleja. Debido a su alto pod
de polarizacion, algunas de las moléculas de agua que le rodean estan unidas a él ya no solo por fu
de Van de Waals sino por un enlace covalente. El ion hidrogeno en agua se suele repoasentar
H*(ag), obviando la naturaleza real de la especie existente en disolucion, o g@h@dy, represen-
tacion que sin ser mas exacta que la anterior{asletencuentra en realidad unido a mas de una molécule
de agua), presenta la ventaja de que resalta la participacion del agua en los procesos acido—base:
HCl(ag) —» H*(aq) + CH(ag) 0 HCl(aq) + H,O(l) —» H;0*(aq) + CH(aq)
Acidos y bases de Brgnstefl. concepto de acido-base definido anteriormente corresponde basicamer
al propuesto por Arrhenius en 1884 (acido es la sustancia que en agua disocia protonesy base |
disocia iones hidroxido). En 1923 Brgnsted y Lowry propusieron unas definiciones mejoradas:
Un &cido de Brgnstedes cualquier molécula o ion dadora de protones (iones hidrogéno, H
Unabase de Brgnste@s cualquier molécula o ion aceptora de protones (iones hidrégeno, H
Una reaccion acido-base es una transferencia de d@elHcido a la base HA +<= A—+ BH™*, donde
HA y BH* son acidosy B y Ason bases. Los acidos y bases relacionados entre si se dice que s
conjugadosAsi HA y BHf son &cidos conjugados de las basey B, respectivamente. Las sustancias
que son a la vez acidos y bases de Brgnsted se I@mfiproticas.Ejemplos: HO, HCO;~, HS, HSO,~

Acidos y bases conjugados
Acido HCI HNO3 H,SQ HSO; H,CO3 CHiCOOH H,0 OH  H3O0" Hy,S HS NHy NH;*
Base CF NO;~ HSO, SO2~ HCO;~ CH,COO- OH 02 H,0 HS S>° NH,™ NH,

Constante de ionizacién de un acido o una bakes equilibrios de disociacion de un &cido o una base
guedan caracterizados mediante una constante de equilibrio ll@o@stante de ionizaciGécida o
basica(K, 0 Kp):

HA(ag)+ Hy0() == Hz0*(aq) + A<(aq) K, = [A;L[Q]%O]
B(ag)+ HyO(l) === BH*(aq) + OH-(aq) Ky = [BH;]B[]OH']

El grado de disociacidifa) de un acido o una base es el tanto por uno de acido o base que se encue
en forma disociada.

Acidos y bases fuertes y débil&on acidos y basdsertesaquellos para los que, @oencentraciones
ordinarias, practicamente todas sus moléculas estan disociagd3.(Los acidos y basegbilestienen
constantes de ionizacion pequefias, de forma que cuando se disuelven con concentraciones ordinar
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agua, gran parte de sus moléculas se mantienen sin disosiarl|.

Acidos polipréticos Algunos acidos pueden ceder mas de un proton. Estos acidos reciben el nombre
acidos polipréticos Cada disociacion de cadmo de los protones tiene su propia constante de
disociacion, observandose que su valor disminuye segun se pierden prdtprek., > K;... (tabla
4.2). De forma analoga se pueden definibases polipréticas

Tabla 4.1. Acidos y Bases usuales en disolucién acuosa

Acidos K, (en mol 9 Bases K (en mol t1)
Fuertes HCI NaOH
HBr hidréxidos del grupo 1
HI Ca(OH),
H,SO (fuerte en la 12 disociacion) hidréxidos del grupo 2, salvo Be
HNO,
HCIO,
Débiles ~ HIO 1,7 101 N(CoHs)3 1,010°
H,S0; 1,6 102 N(CHg)3 6,510
HCIO, 1,0 162 NH; 1,810
HaPO, 7,1 10°3 (12 disociacion) Piridina, {HcN 1,810
HNO, 4,3 104 (12 disociacion) Urea, CO(Npb 1,31014
HF 3,510
HCOOH 1,8 164
CgHsCOOH 6,5 10°
CH,COOH 1,810
H,CO, 4,3 107/ (12 disociaci6n)
HCIO 3,0 108
HBrO 2,010°
B(OH)3 7,2 1010
HCN 4,9 1010
HIO 2,31011
Tabla 4.2. Constantes de ionizacién de algunos acidos polipréticos
Acidos Ky (en mol 1) Acidos Ky (en mol 11
H,SO, (fuerte en la 12 disociacion) B0, 4,3 1077 (12 disociacion)
1,20 1072 (22 disociacion) 5,6 T8 (22 disociacion)
H3PO, 7,1 10°3 (12 disociacion) HS 1,32 107 (12 disociacion)
6,3 108 (22 disociacion) 7,08 13> (22 disociacion)

4,2 10-13(32 disociacion)

Autoionizacién del aguaEl agua es un participante esencial en todos los equilibrios 4cido—base q
ocurren en ella. Incluso la definicion realizada de acido y base viene dada por el hecho de que el ag
ionizaen Hy OH™:

H-0()+ HyO(l) <= H30"(ag) + OH(ag) o H,0() < H*(aq) + OH(aq)
En el equilibrio, [H][OH7] = K, dondeK, es una constante llamadanstante déonizacién o
producto iénicadel agua, y cuyo valor a 25 °C es 1,06%moP I-2. Por tanto, en el agua pura a 25 °C,
[H*] = [OH] = K,,}2= 1,0 10" mol I'L.

El agua pura y las disoluciones acuosas que mantiedg¢r [@H], se dice que someutras Una
disolucion acuosa éxidacuando [H] > [OH]. Una disolucién acuosa egsicacuando [H] < [OH].
El pH. Sorenson propuso en 1903 el pH como método para expresar la acidez que evita el emple
potencias negativas. El acronimo pH procedpatencial de hidrégenfver tema 14).

pH = —log[H'"] = log(1/[H*]), donde la concentracién de protones se expresa ermrmol |

Una disolucion acida presenta pH <7, una neutra pH = 7 y una basica pH > 7.
El pOH, pK,, pKy, PK,. Por comodidad, en ocasiones se emplean estas magnitudes que se definer
forma anéloga al pH:

pOH = —log[OH] pK4= —logK, pPKp = —logKy, pK,, = —loKy,
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4.2

4.3

Obsérvese que la expresiont[flOHT] = K, = 1,0 1014mol? I-2 se convierte en pH + pOH Kp, = 14.
Sustancias anfipréticasUna sustancia qgue como el agua es tanto capaz de dar como de aceptar proto
se dice que eanfiprética. Otro ejemplo de sustancia anfiprética es el anion $1CO

Calculos de pH en disoluciones acuosas de acidos y bases

Acidos y bases fuerteBroblemast.1a 4.5

Acidos y bases débileBroblemast.6a 4.14

Acidos poliproticosProblemast.15 a 4.17. Al calcular el pH de un &cido poliprético, Bermalmente
suficiente con tener en cuenta la primera ionizacion (la segunda es mucho menos importante qt
primera). Este criterio se puede extrapolar a otros casos: cuando tenemos una mezcla de dos acic
concentraciones ordinarias y uno es significativamente mas fuerte que el otro, la ionizaszdu akd

se puede normalmente despreciar en el calculo del pH. Esto es consecuencia de dos efectos, (a) el
mas fuerte aporta mas protones al medio y (b) la ionizacion del acido débil sera rodavi&
importante debido a la concentracidon de protones aportada por el &cido mas fuerte.

Hidrolisis de sales
Acidos y bases conjugaddsl anion procedente de la ionizacion de un acido es una base y recibe
nombre debaseconjugadadel &cido. A la reaccion del anion con agua se le llaich@lisis basicadel

anion. i .
—1x HCN(Q) + Hy00) == H0*(aq) + CN(aq) K= [CNIIHIOT]

[HCN]
+1x 2H,0() == H;0"(aqg) + OH(aq) K., = [H5O"][OH"]
CN(ag) + H,O(l) == HCN(ag) + OH(aq) K, = [HCEEI]I\E%H‘] _ *}<<W

El cation procedente de la ionizacién de una base es un acido y recibe el noédie denjugadade
la base. A la reaccion del catiobn con agua se le lladnélisis acidadel cation.

_ [INHZI[OH"]

~1x NHy(ao) + Hp00) <= NH,(@d) + OHr(ad)  Ky= i
+1x 2H,0() <= Hy0*(ag) + OH(ag) K., = [H4O*][OHT]
NHI[H.0T _ Ky,
NH,* (a0 + HO() < NHo(ad) + HO'(aa)  Kq= g =

Obsérvese que para un acido y bemgugados se cumple qui, x Ky = K, 0 que K, + pK, = pK,.
Esta relacién implica que “cuanto mas fuerte es un &cido mas débil es su base conjugada”. Las ba
acidos conjugados de &cidos o bases fuertes no sufren hidrdlisis:

HCl(ag) + H,O(l) —» H30*(ag) + Ci(aq) ClHag) + H,0O() <— HCl(aq) + OH~(aq)

NaOH@g) —» Na*(aq) + OH~(aq) Na*(ag) + 2H,0(I) < NaOHf@g) + H ;0*(aq)
Hidrolisis de saleslLas sales que contienen un catiéon o anion conjugado de un acido débil, al disolvel
en agua daran disoluciones no neutras:

NaCl@) —» Nat(ag) + CH(aq) No hay hidrdlisis. Disolucién neutra.

NH,CI(9 —> NH *(ag) + CH(aq)

NH,*(ag) + H,O(l) == NHj(aq) + H;0*(aq) Hidrdlisis acida. Disolucién acida.

NaAc(s) —» Naf(aq) + Ac(ag)

Ac—(aq) + H,0O(l) =— HAc(ag) + OH~(aq) Hidrdlisis basica. Disolucion basica.

NH,4AC(s) —»> NH,*(aqg) + Ac(aq)

NH,*(ad) + H,O(l) == NHj(aq) + H;0*(aq) Hidrdlisis acida.
Ac—(ag) + H,0O(l) =— HAc(ag) + OH~(aq) Hidrdlisis basica. Disolucién ?7?7.
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4.4

4.5

Célculo de pH de una disolucion de una s&roblemast.18a4.19.

Célculo de pH de una disolucion de una mezcla de &cido y base conjugd@iahlemag.20a4.22. La
ecuacion de Henderson—Hasselbach permite calcular el pH de estas mezclas:

[&cido]

[base]

Aungue las concentraciones de acido y base son las del equilibrio, una buena aproxinieiénass
igual a las concentraciones de acido y base adicionadas.

pH = pK,—log

Reacciones de neutralizacion
La reacciéon de un acido y una base es una reaccideutealizacion Aunque en el concepto mas
tradicional de Arrhenius, las reacciones de neutralizacién son reacciones entre un acido que aporta |
hidrégeno y una base que aporta iones hidréxido:
acido + bas~ > sal + agua
HCl(ag) + Na(OH)@g) —» Nat(aq) + CHaq) + H,O(l)
conviene ampliar el término a cualquier reaccion entre un acido y una base, para dar la basloy el
conjugados (concepto de Brgnsted):
acido 1 + base 2 » base conjugada de 1 + acido conjugado de 2
HCl(ag) + NH5(ag) —» NH,*(aq) + Cl~(aq)
HCl(ag) + Ac(aq) — > HAc(ag) + Ciaq)
La constante del equilibrio de neutralizacion se puede relacionar con las constantes del acido y la bas

+1x HA(ag+ H,00) < HyO*(aq) + A{(aq) K,= [A;L[Q]go]
+1x B(agr+ H,0() === BH*(ag) + OH-(ad) K, = [BHH?[]OH_]
~1x 2H,0() == H,0*(aq) + OH(aq) K, = [H4O*J[OH]

BH+][A_] _ KaKp - Ka

K
HA(ag) + B(ag) == BH*(aq) + A(aq) Kc= [[HA][B] T Ky b

K a conjugado K b conjugado
ComoK,, es muy pequeiio (& mol 1 a 25 °C), el equilibrio anterior suele estar miggplazado
hacia la derecha, excepto en el caso en el que el 4cido y la base sean muy débiles. (En gene
encontrara deplazado en el sentido en el que esté el acido (y base) mas débil).

Célculo de pH de una mezcla de &cido fuerte y base fuénteblemas.23

Calculo de pH de una mezcla de acido fuerte y base débil o acido débil y base Rrettemasg.24a

4.28. En todos estos casos, se puede suponer en primer lugar que la reaccion de neuteslidacior
totalmente desplazada hacia la derecha. El pH del medio final dependera del reactivo que esté en exc

Disoluciones reguladoras

Una disolucién reguladora, amortiguadora, tampon o “buffer” tiene la propiedad de mantener un pH ¢
constante cuando se le adicionan pequefas cantidades de acidos o bases. Una drsoltdigjoadora
esta compuesta por cantidades similares de un acido o base débil y de su baseanfugjddo
(problemas.29 3.

La capacidad reguladorade una disolucién amortiguadora viene dada por la cantidad de acido
base que se le puede adicionar sin destruir su capacidad amortiguadora y depende de la cantid
acido-base conjugada que contenga (problenssy.

El pH de una disolucion amortiguaderacambia al ser diluida (problenaasy).
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Seminarios

4.1 ¢ Por qué no aparece la concentracién del agua en la expresién del producto i6nico?

4.2 ¢Por qué factor cambia la concentracion de ion hidrégeno cuando el pH varia dos unidades?¢ Po
factor cambia la concentracion de ion hidréxido cuando el pH varia una unidad?

4.3 ¢ En qué direccion varia el pH del agua pura si se le agrega cada una de las siguientes sustancias?
a) HCN; b) HCI; ¢) NaCN; d) NaCl; e) NEI; f) NH3; g) NH,CN; h) NaClO; i) NaS; j) Na,CO;.

4.4 ¢ En qué sentido estan desplazadas cada una de las siguientes reacciones de neutralizacién?
a) NaOH@q) + HBr(ag) = Na*(ag) + Br(aq) + H ,0()
b) NH,(aq) + HNOs(ag) === NH,*(aq) + NOy(aq)
c) Ac(aq) + HCl(aq) =— HAc(aq) + CI(aq)
d) HAc(ag) + NaOH@ag) =~ Na'(aq) + Ac(aq) + H,0(l)
e) NH,*(aq) + NaOH@g) =— Na*(aq) + NHy(ag) + H,0O(l)
f) HAc(aq) + NHy(ag) <—= NH,*(aq) + Ac(aq)
g) HIO(@g) + CsHzN(ag) =~ 10~(ag) + CsHsN*(aq)

4.5 ¢ Cudl es el efecto de la adicién de cloruro de amonio sobre el grado de ionizaciordd®luoién
acuosa de amoniaco?

4.6 Da una explicacion tedrica a los siguientes hechos experimentales:
a) crece el pH cuando se afiade benzoato de sodio a una disolucion de acido benzoico;
b) el pH del HNQ 0,10M es mayor de 1,0;
¢) un tampdn resiste cambios en su pH ocasionados al affadi©®H-.
d) se puede destruir un tampdn afladiendo gran cantidad de acido o base fuerte.

Problemas
pH de disoluciones de acidos y bases fuertes

4.1 Calcula el pH de las siguientes disoluciones:
a) HCI 0,235v. c) HCI 108 m.
b) NaOH 0,1504.
4.2 Calcula el pH de la disolucion obtenida al afiadir:
a) 5,023 gramos de HCJ@ 0,500 | de HCI®0,100M. Suponer que no hay variacion de volumen.
b) 18,5 g deCa(OH), a 0,25 | de disolucion déa(OH), 0,100M, completando la disolucion cagua
hasta obtener 1,000 litros.
4.3 Calcula el pH en cada una de las siguientes disoluciones:
a) 0,010v en HCI.
b) 0,010M en NaOH.
¢) 1,0 16M en Ca(OH).
4.4 Hallar el pH y el pOH de cada una de las siguientes disoluciones:
a) 0,250 moles de HN{n 0,250 litros de disolucion.
b) 0,110m en KNG,
¢) 0.010 moles de NaOH en 0,100 litros de disolucion.
4.5 Calcula la concentracion en iones y el pH de las siguientes disoluciones de electrolitos fuertes:
a) 5,15 g de HCIQ(M = 100,46 g motl) en 0,250 | de una disolucién acuosa de HAQA50Mm.
b) 1,65 g deBa(OH), (M = 171,36 g motl) a una mezcla de 47,6 ml de una disolucién acuosa de
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Ba(OH), 0,0562m y 23,2 ml de Ba(OH)0,100M.
pH de disoluciones de acidos y bases débiles
4.6 Queremos tener una disolucion de amoniaco de pH = 11,111. ;Qué molaridad decbiitamos
sabiendo qu&,, = 1,81 16°mol I-1?
4.7 Calcula las concentraciones d&, i~y HF en una disolucion 0,0Men HF. K, = 3,53 164 mol IFY).
4.8 Calcula la concentracion deflgn una disolucion 0,01@ en HCNO K, = 2,2 164 mol I-1).
4.9 ¢Cual es la constante de disociacion del HCN si en disolucion@,@2grado de disociacion es 1,4
10-4?
4.10 ¢ Cual es la concentracion necesaria para que una disolucion acuosa ¢€KkjCl@,25 1610 mol )
tenga un pH de 4,5?.
4.11 a) Calcula el pH de la 1,00 | disolucion que contienen 2,48 g de(KiH= 1,81 165 mol F, M =
17,031 g mot?).
b) Calcula el grado de disociacidm) del amonfaco en una disolucién 1,041.
4.12 Calcula la constante de ionizacién del &cido acético, sabiendo que al disolver3,8®ll6e HAc en
0,250 litros de agua, el pH resultante es 3,40.
4.13 Calcula la concentracion en iones, el grado de disociaciony el pH de las siguientes disolucione
electrolitos débiles:
a) 0,0200 motl en HNO, (K, = 4,5 16* mol I-1).
b) 0,0136 moltl de HCNO K, = 1,2 104 mol I},
¢) 0,150 moltl de NH; (Kp = 1,81 10° mol D).
4.14 La constante de disociacion del 4cido lactico a 25 °C vale t#midl |1 y la del 4cido benzoico 6,0
10°mol L. ; Qué concentracién debe tener una disolucion de acido benzoico para dar un pH igual a
disolucién de acido lactico 0,M7?.

pH de disoluciones de acidos polipréticos
4.15 a) La segunda constante de disociackig)(del &cido sulfurico, kB0, vale 1,26 162 mol 1. Calcula
las concentraciones de HSQSQ2~y H* en una disolucién de4S0, 0,150M.
b) Calcula el pH de una disolucion 1,01 en BSO,.
4.16 El sulfuro de hidrogeno, $8, es un &cido diprotico, cdfy; = 1,1 167 mol 1y K, = 1 1014 mol 1L,
Calcula las concentraciones deHHS, S*~y H* en una disolucién de 4$ 0,10M.
4.17 Calcula el pH de una disolucion de NaHSID168M sabiendo qu& (HSO,) = 1,26 102 mol 1,
pH de disoluciones de sales
4.18 Calcula el pH y el porcentaje de hidrdlisis existente en las siguientes disoluciones:
a) 0,100v de NaAc (AC = anion acetato, C&COO") (K,= 1,8 16°mol D).
b) 1,00 163 M de NaAc K, = 1,8 10°mol D).
c) 0,200M NH,CI (Kp = 1,81 16°mol I},
d) 2,00 163 M NH,CI (K, = 1,81 16°mol D),
4.19 Calcula el pH y el porcentaje de hidrdlisis existente en cada una de las siguientes disoluciones:
a) 0,200v en GgHsCOONa K4CgH5COOH) = 3,6 10° mol IY).
b) 0,010M en KCN (K HCN) = 5,0 1010mol I},
c) 0,050 en NH;NO3 (Kp(NH3) = 1,85 10° mol ).
d) 1,00M en NaBPO, (K4(H3POy) = 7,52 163 mol ).
pH de disoluciones (amortiguadoras) de acido débil-base conjugada 6 base débil-acido conjugado
4.20 Calcula la masa de Nj@l que se debe afiadir a 100 ml degtéd) 6,0 M, para obtener una disolucion de
pH = 9,5. Suponer que no hay variacion de volum&gNHs) = 1,81 16° mol D).
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4.21 Calcula el pH de una solucion tampdn preparada por disolucién de 0,225 mol de &cido d;éféo y
mol de acetato de sodio en agua suficiente para hacer 0,600 | de disdycidh& 16°mol I-1).

4.22 Calcula el pH de las siguientes disoluciones:

a) 0,05v de Na,SOy(ag) y 0,02M NaHSQ(aq) (K ,(H,SO,) = 1,26 162 mol I-1).
b) 0,20M de NHy(aq) y 0,10M NH 4Cl(ag) (K,(NHg) = 1,81 165 mol|-1),
c) 0,10m de NHy(aq) y 0,20mM NH,Cl(ag).
pH de disoluciones de acido fuerte—base fuerte
4.23 Calcula el pH de una disolucién de 25,0 ml de HCI 0)@0la que se afiaden 5,0-4@nol deNaOH,
suponiendo que no varia el volumen de la disolucion.
pH de disoluciones de acido débil-base fuerte 6 base débil-acido fuerte
4.24 Calcula el pH de la disolucién que resulta al mezclar:
a) 20 ml de amoniaco 0,40y 10 ml de HCI 0,101 (Kp(NH5) = 1,85 16° mol I-1).
b) 55 ml de amoniaco 0,2y 45 ml de HCI 0,10x.

4.25 Calcula el pH de la disolucion que se obtiene al diluir a 100 ml una mezcla formada por 50 ml de ac
acético 0,10m y
a) 20 ml de NaOH 0,10, b) 30 ml de NaOH 0,10 (K ((HAc) = 1,82 106° mol I71).

4.26 El cianuro de hidrégeno, HCN, es un &cido débilkgr 4 1019mol 1. Si mezclamos 5,01 g de HCI
(M = 36,46 g motl) y 6,74 g de NaCN\ = 49,005 g motl) en agua suficiente para hacer 0,2751 de
disolucion, ¢.cudles seran las concentraciones finale$,deNdty HCN?

4.27 El fluoruro de hidrégeno, HF, es un acido débil &grF 6,71 104 mol 1. Si mezclamos 5,01 g de HCI
(M = 36,46 g motl) y 5,77 g de NaFM = 41,99 g mal)) en agua suficiente para hacer 0,275 | de
disolucion, ¢cudles seran las concentraciones finale$,de M HF?

4.28 El amoniaco NH, es una base débil céf = 1,81 16° mol 1. Si mezclamos 0,525 mol de NEl y
0,525 mol de NaOH en agua suficiente para hacer 2,85 | de disolucion, ¢ cuales seran las concentrac
finales de NH*, OH~y NH3?

cambios de pH en disoluciones amortiguadoras
4.29 Tenemos 0,250 | de una disolucién amortiguadora que contiene acido acétiaa §,866tato de sodio
0,350M. Calcula qué variacion sufrira el pH si se afiaden (a) 30,0 ml de HCIND,16P300 ml de HCI
0,350M, suponiendo que los volimenes son aditi¥s<1,8 10°mol 1Y),
4.30 Se obtiene una disolucion reguladora, tampon o amortiguadora disolviendo 68 g de formiato de sodi
1,000 litros de disolucién de acido férmico 2MQK,(HCOOH) = 1,6 16* mol I"Y). Calcula:
a) El pH de la disolucion.
b) El pH cuando tras agregar 0,500 moles de HCI.
c¢) El pH cuando tras agregar a la disolucién a) 8,0 gramos de NaOH.
4.31 Se prepara una disolucion amortiguadora a partir de 0,0500 moles de KGNQ,26 105 mol 1) y
0,0250 moles de NaCNO en agua hasta obtener 1,000 litros de disolucion. Calcula el pH de la disoluc
a) inicialmente, b) si se diluye 10 veces, c) si se diluye 100 veces.

Soluciones a los Seminarios

4.1 Porque la concentracion del disolvente en disoluciones diluidas es casi constante y su valor se engloba dentro del val
producto iénico.

4.2 Por 100. Por 10.

4.3 a) acido; b) acido; c) basico; d) invariable; e) acido; f) basico; g) seginhadpasico; i) basico; j) basico.

4.4 Todas hacia la derecha, excepto la ultima.

4.5 Disminuir el grado de disociacién del amoniaco y el valor del pH.

4.6 a) Se desplaza el equilibrio de disociacion del acido hacia la izquierda; b) se trata de un acido débil, por ést§ue no
totalmente disociado (1,0 seria el pH esperado para un acido fuerte); c) una disolucién tampon esta formada por una mez
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un acido débil y de su base conjugada. El 4cido/base adicionado reacciona con la base conjugada/acido débil, con lo
amortigua la variacién del pH; d) si la cantidad adicionada de acido/base es mayor que la de base conjugada/acido dé
efecto amortiguador se destruye.

Soluciones a los Problemas

4.1 a) pH =0,629; b) pH =13,176; c) pH = 6,96.

4.2 a) pH=0,70; b) pH = 13,7.

4.3 a) pH =2,0; b) pH =12,0; ¢) pH = 10,30.

4.4 a) pH = 0,0, pOH = 14,0; b) pH = 7,0, pOH/:9;
c) pH = 13,0, pOH = 1,0.

4.5 a) [H*] = [ClO4] = 0,355 mol 11, pH = 0,45; b)
[Ba2*] = 0,206 molt1, [OH"] = 0,412 molt1, pH
=13,62.

4.6 0,0932 mol 11,

47 [H*] = [F] =1,71 163 mol I"L, [HF] = 8,29 163
mol I-1.

48 [H]=1,38103mol I'L

4.9 K,=4,91010mol 1,

4.10 1,41 moltL

4.11 a) pH = 11,210; by = 0,0416.

412 K4=1,76 10° mol I'L

4.13 a) [HY] =[NO2] = 2,8 103 mol I, a = 0,14, pH
= 2,55; b) [H] = [CNO] =1,2 163 mol I, a =
0,089, pH = 2,9; ¢) [N*] = [OH] = 1,64 103
mol '} a=0,0109, pH = 11,21.

4.14 0,21M.

4.15 a) [HSQ;] = 0,139 mol 11, [SO,2] =0,0109 mol
I-1, [H*] = 0,161 mol t1; b) pH = 4,0.

4.16 [HZZS] = 0,10 mol 11, [HS7 = 1,0 104 mol I},
[S]=11014mol I}, [H*] = 1,0 16%4mol "L,

4.17 pH=1,397.

4.18 a) 0,0075%, pH = 8,87; b) 0,075%, pH = 7,87; c)
0,00525%, pH = 4,98; d) 0,0525%, pH = 5,98.

4.19 a) pH = 8,74, 0,0027%; b) pH = 10,64, 4,4%; c) pH
= 5,29, 0,010%; d) pH = 8,06, 0,000115%.

4.20 18,78 g.

421 4,74.

4.22 a) 2,4; b) 9,55; c) 8,95.

4.23 pH=1,097.

4.24 a) pH = 9,27; b) pH = 8,61.

4.25 a) pH = 4,56; b) pH = 4,92.

426 [HT] = 1 10° mol IL, [CNT] = 1 10° mol '],
[HCN] = 0,499 mol 11,

4.27 [H*]=0,0183 mol 11, [F] = 0,0183 molt1, [HF]
= 0,482 mol TL.

428 [NH4 = 1,82 103 mol I'L, [OHT] = 1,82 103
mol -1, [NH ,OH] = 0,182 mol 11

4.29 a) Pasa de 4,74 a 4,72; b) pasa de 4,74 a 1,50.

4.30 a) pH = 3,49; b) pH = 3,10; ¢) pH = 3,62.

4.31 a) pH = 4,60, b) pH = 4,60, c) pH = 4,60.



5 Oxidantes y reductores

5.1 Oxidantes y reductores

5.2 Procesos rédox espontaneos
5.3 Procesos rédox no espontaneos
5.4 Potenciales normales.

5.1 Oxidantesy reductores
Oxidacién y reduccionEn una reacciéon de oxidacion-reducciéon o rédox existe la transferencia de unc
més electrones de una especia a otra. Ejemplo: *3ZNa +1/,Cl,. Un proceso rédox teaccién de
célulapuede ser dividido, para su estudio, ensioisistemas reacciones de electrodo

Reduccion Na+le > Na el Na se reduce, es el oxidante.

Oxidacion Ct—» l/2CI2 +1le el CI-se oxida, es el reductor.
La reaccion inversa de una reduccion es una oxidacion:

Oxidacion Ne—» Na' + 1le el Na se oxida, es el reductor.

La oxidacion y la reduccion ocurren a la vez: no puede haber oxidacién sin reduccién y viceversa.
Estado deoxidacion. El estado deoxidacionde un atomo es un numero positivo 0 negativo que
representa la carga que quedaria en el atomo dado si los pares electrénicos de cada enlace que fo
asignan al miembro mas electronegativo del par de enlace. Convencionalmente se supone que:

a) El nimero de oxidacion de un i6n simple coincide con su carga.

b) En un elemento, el nimero de oxidacion de los &tomos es cero.

c) La suma de los numeros de oxidacion de los atomos que constituyen un compuesto, multiplicados

los correspondientes subindices, es cero.

d) El nUmero de oxidacion del hidrégeno es | cuando se combina con elementos no metalicos y —|

cuando se combina con elementos metalicos.

e) El nimero de oxidacion del oxigeno es —ll, salvo en perdxidos que es —I e hiperdxidos que es —1/:
Una especie se oxida cuando alguno de sus atomos constituyentes aumenta su estado de oxidacic
reduce cuando disminuye su estado de oxidacion.

Ajuste de reacciones rédokina reaccion rédox puede ajustarse siguiendo los siguientes pasos:
1. Localiza las especies que cambian de estado de oxidacion y escribe las dos semirreacciones.
2. Ajusta cada semirreaccion por separado procediendo por el orden siguiente:
a) ajusta el numero de a&tomos cuyo estado de oxidacién cambia.
b) ajusta el oxigeno afiadiendo moléculas g@ Bluno de los lados de la ecuacion.
c) ajusta el hidrégeno afiadiendo iones hidrogertd. (H
d) ajusta la carga afiadiendo electrones (el nUmero de electrones debe corresponderse con el ¢
en el estado de oxidacion).
3. Multiplica las dos ecuaciones de forma que el numero de electrones ganados por una sea igua
perdidos por la otra. Suma las dos ecuaciones.
4. Si la reaccion se realiza en medio basico, afiade iones hidroxid) g@OEmbos ladodasta
“neutralizar” los iones hidrogeno (Hconvirtiéndolos en bD.
5. Afade las especies espectadoras y ajustalas.
6. Comprueba el ajuste de la reaccién final (nUmero de atomos de cada especie yetgrga
Comprueba que los coeficientes son lo mas simples posible.

5.2 Procesos rédox espontaneos
Célula electrolitica. Cuando un proceso rédox no es espontaneo, psexdéorzado mediante la
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aplicacion de un trabajo externo de tipo eléctrico. Al proceso asi realizado, se leldetrddisis El
recipiente en el que se realiza el proceso recibe el nomlogduda electrolitica Una célula electrolitica
(figura 5.1) esta compuesta por dos electrodos de un material conductor solido, generalmente un me
grafito; uno se llamaatodoy en él tiene lugar la reduccion, el otro se llamadoy en él tiene lugar la
oxidacion. El catodo se conecta al p=ade una fuente de corriente continua y el anodo. dlos dos
electrodos se sumergen en el electrolito que es un conductor ibnico, generalmente una disolucién ac
de iones o una sal fundida.

— e_
e " Electrodo
Og(g\) ( ‘]//Hz(g)
O
1 H,0 . Ha0
. @ Na— 0
g +_, < OHl Figura 5.1.Electrolisis
‘C8 < SO~ : del agua. La adicién de
= sulfato de sodio mejora la
20 NaOH conductividad facilitando
Anodo Catodo la electrolisis.
Oxidacion Reduccion

2H,0—> Op(g) + 4H" + 46  2H,0 + 26 —> Hy(g) + 20H

Productos de la electrdlisid\l electrolizar una disolucion acuosa de una sal AB en agua podemos ten

los siguientes procesos de electrodo:

Reduccion: A+ 1le > A o 2H,0() + 26 —» H,(g) + 20H"
Oxidaciéon: B —» B + 1€ 0 2H,0() —» Oy(g) + 4H™+ 4e

Aspectos cuantitativos de la electrdlisisas leyes de la electrélisis fueron desarrolladas por Faraday el

el siglo XIX antes de que se conociera la naturaleza eléctrica de la materia y ayudaron a descubrirla:

1. El paso de la misma cantidad de electricidad a través de una célula produce siempre la misma car
de transformacion quimica para una reaccion dada. La masa de un elemento depositada o libera
un electrodo es proporcional a la cantidad de electricidad que pase por él.

2. Se han de emplear 96485 culombios de electricidad para depositar o liberar 1 mosustan@a
que fije o ceda un electron durante la reaccion de la célula. Si en la misma reaccion intarviene
electrones, entonces se requieren 9648fombios de electricidad para liberar un mol de producto.

El fundamento de estas leyes es facilmente entendible a la luz del conocimiento actual de la naturale

la materia. La relacion entre la cantidad de corriente y el nUmero dedeadsctroneesQ = n(e)F,

donden(e”) es el nimero de moles de electron€seg la constante de Faraday (96485 C ol

5.3 Procesos rédox espontaneos y no espontaneos
Célula galvanica o pilaUn proceso espontaneo puede ser aprovechado para generar trabajo eléctrico
este caso, el recipiente se llaodédula galvanicao pila. Una célula galvanica se diferencia de una célula
electrolitica en que los procesos de reduccion y de oxidacion deben separarse pararea@zdia
directa (figura 5.2).
Pilas comerciales Las pilascomercialegprimarias producen electricidad a partir des reactivos
introducidos en la célula cuando se fabrica. Los tipos mas comunes de pilas primarigslasgedao
Leclanché lapila alcalina, y lapila de mercurioLas pilas secundarias deben cargarse antes de su uso
normalmente, son recargables. Los tipos mas comunes de pilas secundarias sdcitismlemo
(usadas en las baterias de los automoviles) y laggdel-cadmio

5.4 Potenciales normales
Potenciales normales de célulgn el sentido espontaneo, un proceso redox gengratencia Eposi-



32 | Quimica Basica Curso 2000/2001

_ Voltimetro _
( U
Anodo Puente salino [KCHq] Catodo

de zinc de Cobre

Figura 5.2. Pila galvanica

ZnSO, &9 CusSQ &q con puente salino
Cera }
(aislante) Catodo Orificio con tapén

para comprobar y reemplazar
el electrolito (H,SO,)
Electrolito y el agua destilada
& (NH4Cl, Z_nCIZ Placas positivas
y relleno inerte) (parrillas de plomo
rellenas de PbO,)

Diagrama poroso

Envase de cinc Cierre de
Cubierta de neopreno y aislante
7 papel (aislante) Capsula /’ <

Barra central de acero |\ ,,,;;g@ - Anodo
Anodo (base delde carbono Cétodo =z )
recipiente rodeada de Electrolito Placas negativas
contenedor que MnO2(9) Diagrama poroso de (parrillas de plomo
gueda descubierta) separacion rellenas de plomo esponjoso)

Figura 14.3. Pila seca Figura 14.4. Pilade mercurio  Figura 14.5. Acumulador de plomo

vo entre sus dos polos, que podemos deterngrperimentalmente. Elotencialnormal E° es el
potencial medido en condiciones normales. El potencial en el sentido no espontaneo tiene el mismo \
absoluto que en el sentido espontaneo, pero su signo es negativo. Una pila se “agota” cuando la rea
guimica que la mantiene llega al equilibrio. En ese momento, el potencial es nulo. La energia libre:
potencial se relacionan mediante la ecuadiG= —n(e)FE.
Potenciales normales de electrod&l potencial de una célula es la suma de los potencialeadie
electrodo:E° = E°(anodo) +E°(catodo). Como no es posible determinar los valores absolutos de lo
potenciales normales de electrodo, se usan los potenciales relagledrado normal de hidrogenet
| Hy(g, 1 atm) | H(ag, 1 M). Los potenciales para un semisistema pueden darse en el sentido
reduccion o en el de oxidacién, siendo sus valores idénticos pero de signo contrario:
Reduccion: ZA*(aq) + 2e— > Zn(s) E° =-0,76 V (Potencial normal de reduccién)
Oxidacion: Zng) — > Zn2*(aq) + 2e E° =+0,76 V (Potencial normal de oxidacion)
Por convencion, los potenciales normales se listan qootenciales deeduccion La tabla 5.1lista
algunos semisitemas, ordenados de mayor a menor potencial de reduccion. Una lista en la qu
potenciales se ordenan de esta forma se llseni electroquimica Los potenciales méasegativos
corresponden a sustancias mas reductoras. Cuando mezclamos dos parejas, la especie oxidade
pareja mas alta oxida a la especie reducida de la mas baja.
Energia libre y trabajo eléctricoTal como vimos (Tema 3), el maximo trabajo eléctrico (o diferente al
de expansion) que puede realizar un sistema es igual a la energimJirg. (maximo) =AG.
Energia libre y potencial. Como Wy gyicdMaximo) = QE = —n(e)FE, dondeE es lafuerza
electromotriz o potencial de la célulaentoncedG = n(e")FE
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Tabla 5.1. Potenciales normales de electrodo a 25°C (Semirreaccion de reduccion)

Agente oxidante Agente reductor

/especie oxidada) (especie reducida) °, &

F2 + 2e — 2F +2,87

S,0g%~ +26 —> 2SO +2,05

Aut +e > Au +1,69

PRt +268  —» PPt +1,67

MnO4~ + 8H* +56c >  Mn2*+4H,0 +1,51

cl, +2e — > 2CF +1,36

Cry0%~+14H"  +6e  —»  2CB*+7H,0 +1,33

O, + 4H* +4e —> 2H,0 +1,23 (+0,81 apH = 7)
Bry + 26 — 2Br- +1,09

Ag* +e — > Ag +0,80

Fe3* +e — >  Fe&t +0,77

I2 + 2e — 217 +0,54

O, + 2H,0 +4e — >  40H +0,40 (+0,81 a pH = 7)
cu?t +2e > Cu +0,34

AgCl +e — Ag + CI +0,22

2H" + 26 — >  H 0 (por definicién) (0,42 a pH = 7)
Fe3* +3e > Fe -0,04

O, + Hy0 + 26 —>  HO,~+OH- -0,08

PB2* +2e > Pb -0,13

st +2e ~— > Sn -0,14

Ni2* +26 — > Ni -0,25

Fe¥t +26 > Fe —0,44

cr3* +3e > Cr -0,74

Zn+ + 26 > Zn -0,76

2H,0 +2e — > Hy+20H -0,83 (0,42 apH = 7)
cr2* +2e —» Cr -0,91

Mn2* +26 — >  Mn ~1,18

Nk +36 > Al -1,66

Mg2* +e — > Mg -2,36

Nat +e > Na 2,71

ca* +e > Ca -2,87

K* +e > K -2,93

Li* +e > L -3,05

Ecuacion deNernst. La ecuacién de Nernst relaciona los potenciales normales con los potenciales
condiciones distintas a las normales: E° — (RT/n(e")F)InQ. Esta ecuacion es deducida a partin@e
=AG ° +RTInQy AG = n(e)FE.

Potencial normal de célula y constante duilibrio. Como una reaccion rédox llegaexuilibrio
cuandoE =0 =E° — (RT/n(e)F)InQ, y en el equilibrid = K, se deduce qu& = (RT/n(e”)F)InK.
Sobrepotencial.Una célula electrolitica (proceso no espontaneo) se caracteriza por tepuwendcial
negativo. Asi, la electrdlisis del agua tiene un potencial normal de —1,23 V. Para que la teagaidn
lugar es necesario aplicar una corriente eléctrica cuyo potencial sea al menos de +1,23 V. En la pra
es necesario aplicar un potencial significativamente mayor. El potencial adicional recibe el nombre
sobrepotencialEn el caso del agua, el sobrepotencia@®$é V, por lo que el potencial necesgrara

gue haya reaccion a una velocidad apreciable e%,8¢V.

Bibliografia
Atkins, pags. 617-656; Dickerson, pags. 670-716; Russell, pags. 543-575; Whitten, pags. 409-429, 600-
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Seminarios
oxidantes y reductores

5.1 Indica cuales de las siguientes reacciones (sin ajustar) son de tipo rédox:
a) CaO + HO > Ca(OH), b) Ag + HNO; — > AgNO5 + NO, + H,O
c) Cl, + H,O — > HCI + HCIO
Indica, en aquellas que lo sean, cudl es el agente oxidante y cudl es el reductor.
5.2 Di el estado de oxidacion de cada atomo de:
a) NO,; b) HIO;; c) TeR2 d) N,Og; e) NaMoO,; f) RuFs; g) HCO;— h) S,042 i) CIO, )

CaC0,.

5.3 Clasifica cada una de las siguientes semirreacciones como oxidacion o reduccién:
a) Cap > CaZ*(ag) b) Fe+(aq) — » Fe2*(aq)
c) Cly(g) —»> ClO5~(ag) d) OH-(ag) —> O,(9)

e) NO;~(ag) -~ NO(g)
5.4 El cloroy sus compuestos presentan estados de oxidacién-1, +1, +3, +5y +7. ¢ Cuales de las sigui
especies pueden actuar como agentes oxidantes?¢ Cuales como agentes reductores?
a) HCIO,; b) CIQ,; ¢) C; d) CIO—; e) CLO,.
5.5 Para cada una de las siguientes reacciones, identifica la especie oxidada, la especie reayenda, el
oxidante y el agente reductor. Ajusta las ecuaciones.
a) Fé*(aq) + I(aq) — > Fe¥'(aq) + Ix(s)
b) CIO5™(aq) + $(ag) + Hy0() — > Cl(ag) + S + OH(aq)
c) CrO4z(s) + Al(s) —» Cr(s) + Al,O3(s)
5.6 Ajusta las siguientes ecuaciones en disolucion bésica:
a) MnOy(ag) + CHag) — » Mn?*(ag) + ClO(aq)
b) NO,(ag) + Bry(l) —> NO3z(aq) + Br(aq)
5.7 Ajusta las siguientes ecuaciones:
a) ClO(aq) + CrO,(ag) — > CrO,2(aq) + Ch(aq) (medio basico).
b) KCIOs(aq) + H,Cy04(a0) —» ClOx(g) + COx(g) + HpO() + KpCp04(ac)
¢) AgrS,05(g) + H0() —> AgzS(s) + SO (ag) (medio &cido).
d) Bi(s) + HNOg(ag) —» BiyOsg(s) + NO(@@) + HyO(l)
e) Mré*(ag) + $S0g2(aqg) + HO(l) — > MnO,(aq) + SO42(aq) (medido &cido).
f) H,0x(aq) + Fe*(ag) — > H,0(l) + Fe¢*(ag) (medio acido).
g) FeSQ(ag) + KMnOy(ag) + HoSOy(aq) —» Fey)(SOy)3(aq) + KoSOy(aq) + MnSQy(aq) + HyO(l)
electrolisis
5.8 Establece qué productos se formaran en el anodo y en el catodo cuando se eletisoliciones
acuosas de los siguientes compuestos:
a) HI; b) CuC); c) KOH; d) Ni(NGy),; e) CoCh.
5.9 Una forma de limpiar monedas (que contienen cobre parcialmente oxidado) en arqueologia, consist
colgar el objeto de un hilo de cobre unido al polo negativo de una bateria, sumergirlaesolungn
de NaOH al 2,5% e introducir en la disolucién un electrodo de grafito unido al terminal positivo. ¢ Ct
es la reaccion que tiene lugar en la moneda?

potenciales normales de reduccién

5.10 Si el E° de Zng) - » Zn®*(aq) + 26" es 0,76 V,
a) ¢cudl sera &° de Zrt*(ag) + 26 —» Zn(s)?
b) ¢cuél es é° de la reaccion Zsf + 2H"(ag) — > Zn?*(aq) + Hy(g)?
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c) ¢cudl es dt° de la reaccién Zi(aq) + H(9) —> Zn(9) + 2H(aq)?
d) ¢en qué sentido sera la reaccion espontanea en condiciones normales?
5.11 Ajusta las siguientes reacciones y calcul&su
a) Zn@) + Cl(g) —» Zr**(ag) + CH(ag)
si E°(Zn?*/Zn) = -0,76 V yE°(CL,/CI) = 1,36 V;
b) Br(aq) + 1057 (aq) + H(ag) —» Bry(l) + I5(9) + H,0
siE°(1057, H*/l,) = 1,20 V yE°(Br,/Br) = 1,07 V;
¢) Bry(l) + C*(ag) —»> Cr,0-2(ag) + H*(aq) + Br(aq)
si E°(Cr,0,%~, HY/Cr3*) = 1,33 V yE°(Br,/Br) = 1,07 V;
d) AuCl,(aq) + I(s) —» Au(s) + Cl(aq) + 1057 (ag) + H*(aq)
si E°(1057, H*/l,) = 1,20 V yE°(AuCl;7/Au) = 1,00 V.
5.12 Ordena los siguientes elementos de acuerdo a su cardcter reductor (usa los potenciales normal
reduccion):
a) Cu, Zn, Cr, Fe; b) Li, Na, K, Mg.
5.13 Para lassiguientes parejas, determina quién reducira a quién en condiciones nofusaless
potenciales normales de reduccion):
a) K*/K'y Na*/Na; b) CL/Cl-y Br,/Br-.
5.14 En base a los potenciales normales de reduccion, determina si los siguientes metales pueden o no p
ser depositados electroqguimicamente a partir de una disolucién acuosa:
a) Mn, b) Al, c¢) Ni, d) Au, e) Li.
5.15 A continuacion se muestra un diagrama de potencial en el que se indican los potenciales normale
reduccion para las semirreacciones entre los estados de oxidacién de un elemento metalico hipotétice

M -2,03 v M3+ +0,47 v M +1,15v MO," +0,93 v MO2*

I +1,04 v

| +1,01 v

En condiciones normales: a) ¢reaccionara M cof?Alg) ¢ podra el hierro metalico reducircalion
M3+?; c) ¢puede el cloro (8l oxidar al cation M*?2; d) ¢puede el estafio metélico reducicatlon
M4+?; e) ¢reaccionaranMy M022+?; f) ¢ desproporcionara esponténeamentgﬂﬂo

Problemas
células electroliticas, cantidad de corriente y cantidad de materia

5.1 Cuando se electroliza una disolucién acuosa de NacCl
a) ¢ Qué cantidad de corriente se precisa para producir 0,015 mg{gjee@lel anodo?
b) ¢ Cuanto tiempo debera pasar una corriente de 0,010 A para producir 0,015 g(@j) dmigl catodo?
(F = 96485 C mot)

5.2 Se electroliza una disolucion de NaCl durante 80 minutos, con lo que se desprenden 5,0 lig@ de C
medidos en condiciones normal®g,(= 22,4 | motl, F = 96485 C motl). Calcula:
a) la cantidad de corriente que paso por la disolucion; b) la intensidad de la corriente; c) el volumel
gas desprendido en el catodo durante el proceso en condiciones normales.

5.3 ¢, Cuantos gramos de Zn metdl £ 65,39 g motl) pueden depositarse en el catodo al electrolizar cloruro
de cinc fundido si hacemos pasar 0,010 A durante 1,00 h®§485 C motl).

5.4 Calcula la masa de Z8)((M = 65,37 g motd) y Cl(g) (M = 70,906 g motl) que se libera en los
electrodos de una célula electrolitica que contiene una disolucion acuosa de cloruro de diacesi se
pasar a través de ella 173673 C de corriente elécis®d6485 C motl).
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5.5 Cuando se hidroliza en condiciones apropiadas una disolucion acuosa dg, A@N@ccion anddica es
2H,0() —»> O,(g) + 4H*(ag) + 4e, mientras que la catodica esAgg) + e —»> Ag(9). En esta
electrélisis observamos que en el catodo se depositan 23,8 mg Si€M\g( 107,87 g motd). ¢Qué
volumen de Q, medido en condiciones normales, se formaran en el anégo?22,4 | mot?).

células galvéanicas, cantidad de corriente y cantidad de materia

5.6 En una célula galvanica tiene lugar la reaccion globa) Z2nCl,(g) —» Zn?*(ag) + 2CHag). ¢,Durante
cuanto tiempo podra entregar 0,10 A al exterior si se consumen 1,50 @A (65,39 g motl)?

5.7 En un acumulador de plomo, la reaccion anodica e P{SQ,~(ag) —» PbSQ(s) + H*(aq) + 2e.
Una bateria tipica tiene una capacidad de 100 «amperios—hora», lo que significa gcepteiad
guimica suficiente para entregar 100 amperios durante 1 hora, o 1 amperio durante 100 horas. ¢ Qué
de Pb M = 207,2 g motl) se consumira en el &nodo en este proceso?

ecuacion de Nernst
5.8 Supongamos que hemos olvidado el signo de la ecuacién de Mern&°® + (RT/nF)InQ ¢Qué
argumentos puedes utilizar para elegir correctamente el signo? Piensa en el sentido en que debe ve
al aumentar la concentracion/presiéon de los reactivos y en el que debe cambiar al aumentar la d
productos.
5.9 Calcula el potencial de los semisistemdgaed)/H,(g) y HoO(1)/Ho(g) a pH =0, pH =7 y pH =14,
5.10 ¢ Como varia el potencial del semisistentéa)/H,(g) con el pH, sip(H»(g)) = 1 atm? Disefia un
método electroquimico para medir el pH de una disolucién.
5.11 Discute la posibilidad de crear un medidor de presion basado en dos electrodos de hidrégeno.
5.12 ¢,Cual es la fuerza impulsora que crea una diferencia de potencial en una pila de concentracién (une
como la del ejercicia4.13e)?¢ Cuanto vale® en una pila de concentracion?
5.13 Un acumulador de plomo es una pila basada en el proceso+PBbGy(s) + 2H*(ag) + 2HSQ(ad)
—— 2PbSQ(s) + 2H,0(l) ¢ Por qué disminuye lentamente el voltaje mientras se va gastando?
5.14 Una pila niquel-cadmio se basa en el process)Gd{iOx(s) + 2H,0() —» Cd(OH)(s) + Ni(OH)x(s)
¢ Por qué el voltaje permanece constante aunque se vaya gastando?

potencial y energia libre
5.15 Compara el signo d&G y de E para una pila y para una célula electrolitica. ¢ Qué diferencia de potenci:
minima hay que aplicar a una célula para que se produzca la electrdlisis?
5.16 Compara los valores d¥5 y deE para la siguientes ecuaciones:
a) Zn@E + CW¥*(ag) —» Zn?*(ag) + Cuf)
b) 2ZnE) + 2C¥*(aq) — » 2Zn?*(aq) + 2Cuf)

Soluciones a los Seminarios

5.1 a) No es rédox (ningun elemento cambia su estado de oxidacion); b) Rédox, Ag es el agente reducioesyetid@ente
oxidante; c) Rédox, Gles el agente reductor y el agente oxidante.

5.2 Se dan los estados de oxidacion de cada elemento por orden de aparicion en la formula: a) I+, lI-; b) I+, V+, lI—;;c) VI+,
d) I+, 1l=; €) I+, VI+, lI— f) V+, 1= g) I+, IV+, 1I=; h) 11+, 1l i) VII+; 1I-.

5.3 a) Oxidacidn; b) reduccion; c) oxidacién; d) oxidacién; e) reduccion.

5.4 Pueden actuar como oxidantes todas las especies en el que el cloro no esté en su estado de oxidacion minieca (1-), e
todas salvo Cl Pueden actuar como reductoras todas las especies en el que el cloro no esté en su estado de oxidacion m
(VII+), es decir todas salvo CjOy Cl,0~.

55 a) 2F&*(ag) + 2 (ag) —» 2FH(ag) + 1y9)

b) ClO,(aq) + 3%(ag) + 3H,0(1) —» Ci(ag) + 3SE) + 60H(aq)
) CrO4(s) + 2Al(s) —> 2Cr(9 + Al,03(s)

5.6 a) 2MnQy(ag) + 5CH(ag)+ 3HO() —> 2Mn2*(aq) + 5CIO(aq) + 60H(aq)
b) NO,(aq) + Bry(l) + 20H(ag) —» NOs™(aq) + 2Br(aq) + HyO(l)

5.7 a) 3ClOT(ag) + 2CrO,(ag) + 20HT{ag) — 2CrO42‘(aq) +3Cf(aqg) + H,0()
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b) 2KCIO4(aq) + 2H,C,0(aq) —» 2CI0,(g) + 2C0,(g) + 2H,0() + K,C,0,(a0)
c) Ag,S,05(9) + HyO) —»> Ag,S(s) + SO (ad) + 2H*(aq)
d) 6Bi(9 + 10HNO3(ag) — » 3BiyO5(s) + 10NOg) + 5H,0()

e) 2Mrf*(ag) + 5S,0g°(ag) + 8H,0() — » 2MnO, (ag) + 10SQZ(ag) + 16H"(aq)

f) Ho05(aq) + 2F&(ag) + 2H (ag) — » 2H,0(l) + 2Fe™(aq)

g) 10FeSQ(aqg) + 2KMnO,(aq) + 8H,SO,(ad) —> Fe,(SOy) 5(ad) + K,SO,(ag) + 2MnSQ (aq) + 8H,0()
5.8 Ver la tabla de potenciales para saber qué procesos anddicos y catddicos son los mas favorables.

a) b) c) d) e)
Anodo |2 C|2 02 02 C|2
Cétodo H, Cu H Ni Co

5.9 Reduccion de 6xido de cobre a cobre metalico.
5.10 a)-0,76V; b) +0,76 V; c) —0,76 V; d) en el sentido b).
5.11 a)E°=2,12 V; b)E° = 0,13 V; c)E° = -0,26 V; d)E° = -0,20 V.
5.12 De menor a mayor caracter reductor:

a) Cu?* +2e — = Cu +0,34 b) Mg?* +e
Fe2+ + 2e- — Fe -0,44 Na +e
Zn2+ +2e — Zn -0,76 K te
cr* +2e — Cr -0,91 Lif +e
5.13 a) K reducira a N§ b) Br reducira a GJ.
5.14 AU +e — Au E°=+1,69 Si
Ni2+ + 2e- — Ni E°=-0,25 Si
2H* + 2e — H2 E=-042apH=7
Y Mn E°=-1,18 No (se obtiene )
AR +3e > Al E°=-1,66 No (se obtienef)
Lit +e — > Li E°=-3,05 No (se obtienef)

Mg
Na

Li

-2,36
-2,71
-2,93
-3,05

5.15 a) S €°= 2,03 + 0,80 = 2,83 V); b) N&P = —2,03 + 0,44 =—1,59 V); c¢) SE{ = —0,47 + 1,36 = 1,89 V); d) SE{= 0,47 +

0,14 = 0,61 V); €) NoF° = 1,15 + 0,93 = -0,22 V); f) SE{ = 1,15 — 0,93 = 0,22 V)

Soluciones a los Problemas
51 a)Q=2916C;b)t=2,918s.
5.2 a)Q =43000 C; b) =9,0A;¢c)5,01.
5.3 m=0,012 g.
5.4 58,83 g de cinc y 63,8 g de cloro.
55V=124ml
56 t=4,410s.
57 m=3,87 16 g.
5.8 pH=2,9.
5.9 pH = 3,0.

5.10 p = 25 18 atm.

5.11 [Cr3*)/[Cr?t] = 15,4.

5.12 E=0,118 VAG = —22,8 kJ mot! (de CL,).

5.13 E=0,118 V.

5.14 1,00 16 M.

5.15 a) E° = 0,36 V,AG® = —69,5 kJ motl, K = 1,5
1012 del cinc al cadmio; bE° = 0,74 V,AG° =
-357 kJ motl, K = 3,8 182 del hierro al
manganeso.

5.16 a)E= 0,455 V;b)[Ad'] = 2,4 168mol -1, [Cu2*]
=1,5mol 1% c) 96 18 C:;d) 96 16 C.



