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TEMA 1: NOMENCLATURA DE ACIDOS, BASES Y SALES INORGANICOS

El lenguaje en el ser humano ha sido de vital importancia para la comunicacion con su
entorno, de esta forma le ha permitido expresar sus idea de forma clara y sencilla hacia su
comunidad. En el ambito cientifico, el lenguaje quimico ha buscado unificar criterios que nos
permitan comunicarnos sin importar fronteras; los simbolos, férmulas y nombres quimicos
han sido globalizados bajo los mismos criterios que han facilitado la globalizacion del

conocimiento cientifico.

La quimica posee un lenguaje universal cuyo significado trasciende los idiomas y
culturas en el mundo, por medio de simbolos, formulas y ecuaciones quimicas nos permiten
expresar los fendmenos quimicos, que pueden ser interpretados por cualquiera que maneje su

lenguaje.

En este sentido, la nomenclatura adquiere una gran importancia, como tema inicial, ya
gue nos proporcionara las reglas necesarias para poder expresarnos en este lenguaje cientifico

tan particular.

Nomenclatura quimica
La nomenclatura se encarga de asignar nombres a los compuestos quimicos,
dependiendo de su funcion quimica, a través de ciertas reglas. Las reglas van a depender del
sistema de nomenclatura que se emplee, los mas comunes son:
e Nomenclatura tradicional
¢ Nomenclatura de Stock
e Nomenclatura sistematica o de base estequiométrica.
Nomenclatura Tradicional:
De acuerdo a este sistema, la valencia del elemento metélico o no metalico se indica
por médio de prefijos HIPO o PER y sufijos OSO e ICO.



Elemento con una valencia:

Raiz griega del nombre del elemento IC

Elemento con dos valencias:

1@ valencia Raiz griega del nombre del elemento QSO

292 valencia Raiz griega del nombre del elemento ICO

Elemento con Tres valencias

1 valencia HIPO Raiz griega del nombre del elemento OSO
292 valencia Raiz griega del nombre del elemento OSO

3@ valencia Raiz arieaa del nombre del elemento ICO

Elemento con cuatro valencias

1 valencia HIPO Raiz griega del nombre del elemento OSO
242 yalencia Raiz griega del nombre del elemento OSO

3ra valencia Raiz griega del nombre del elemento ICO

4ta yvalencia PER Raiz griega del nombre del elemento ICO

_

Nomenclatura Stock o lUPAC:
De acuerdo a este sistema, la valencia del elemento metalico o no metalico, se indica

al final del nombre del elemento, encerrado entre paréntesis y en nimeros romanos. Si el

elemento solo posee una valencia, ésta no se debe indicar.

Nomenclatura Sistematica:
Este sistema indica el nUmero de dtomos de cada elemento en el compuesto usando

prefijos numéricos.

~N

Mono 1 Penta 5
Di 2 Hexa 6
Tri 3 Hepta 7
Tetra 4 Octa 8




Nomenclatura de Cationes:
Un Catién es un &omo o molécula con carga eléctrica positiva; para nombrarlos

usaremos la nomenclatura tradicional o la de Stock.

Nomenclatura de cationes monoatémicos:

Nomenclatura tradicional
Ion Raiz griega del nombre del metal (0SSO, ICO)

Nomenclatura Stock
Ion Nombre del metal (valencia)

Veamos algunos ejemplos:

Formula del i6n Nomenclatura Nomenclatura de
tradicional Stock
Fe*? 16n FerrOSO 16n Hierro (I1)
(valencias del hierro: 2 'y 3)
Ca*? 16n CalclCO 16n Calcio
(valencia del calcio: 2)
Cr*3 I16n CromICO 16n Cromo (l11)
(valencias del cromo: 1y 3)

Nomenclatura de aniones:
Un ani6n es un atomo o molécula con carga eléctrica negativa.

Nomenclatura de aniones monoatémicos:

Ion Nombre del No metalURO

Ejemplos: S2 i6n SulfURO
Br- i6n BromURO

Nomenclatura de aniones poliatomicos:
Los nombres de los iones poliatdmicos se encuentran enlistados en la tabla de aniones que se

muestra a continuacion:



FORMULA DEL NOMBRE FORMULA DEL NOMBRE
ANION ANION
CN- lon Cianuro 5',507*2 Dicromato
OH- Hidrdxido ClO Hipoclorito
co;? Carbonato clo; Clorito
SO,? Sulfato clo; Clorato
S0,* Sulfito clo, Perclorato
S0;° Tiosulfato Io; lodato
NO; Nitrito Broy Bromato
NO; Nitrato 510, Silicato
PO,? Fosfato Hco; Hidrogeno Carbonato
BO,? Borato HSO; Hidrogeno Sulfato
CH,COO Acetato HPO,? Hidrégeno Fosfato
AsO,> Arseniato H,PO; Dihidrégeno fosfato
MnO; Permanganato /2'6(5'/\/)6:3 Hexaciano ferrato (111)
c‘,«oj Cromato

Nomenclatura de hidroxidos o bases:
Los hidroxidos son compuestos ternarios (contienen por tres elementos) que se

obtienen al hacer reaccionar una oxido basico con el agua, de acuerdo a la siguiente reaccion:

Oxido Basico + Agua — Hidroxidos Formula General:M(OH);
M: Metal.
MZO + HZO —-S M (OH) x: Valencia de metal.
X X

En estos compuestos, el elemento metélico es el catidn, con carga +x, y el OH es el

anion con carga -1.

M(OH)x Ba(OH)2
/ N\ / N\
M**  OH- Bat? OH-
I6n bario I6n Hidrdoxido

Para nombrarlos podemos usar cualquier sistema de nomenclatura, de acuerdo a las

siguientes reglas:



Nomenclatura tradicional

Hidroxido Raiz griega del nombre del metal (0SO, ICO)

Nomenclatura de Stock
Hidroxido de Nombre del metal (valencia)

Nomenclatura Sistematica
prefijoHidroxido de Nombre del metal

Ejemplos:
Férmula del Nomenclatura tradicional Nomenclatura Nomenclatura Sistematica
compuesto de Stock
Fe(OH)3 Hidréxido ferrICO Hidroéxido de Hierro (111) TriHidroxido de Hierro
Ca(OH) Hidréxido CalclCO Hidroxido de calcio DiHidréxido de calcio

Nomenclatura de acidos hidracidos:

Los acidos hidracidos son compuestos binarios (contienen dos elementos) que se

forman al reaccionar un no metal con el hidrégeno, de acuerdo a la siguiente reaccion:

H, + No Metal — Acido Hidrdcido

H

,+N, >HN

Formula General: HxN

N: No metal
X: Valencia del no
metal.(su menor valencia)

Para nombrar estos compuestos empleamos los sistemas de nomenclatura tradicional y

Stock.

i Nomenclatura tradicional
Acido Raiz griega del nombre del no metal hidrico

=

Para el acido en
solucidn acuosa.




Para el 4cido en Nomenclatura Stock
Nombre del anion de

fase gaseosa. N 2

hidrogeno

Veamos algunos ejemplos:

Formula del Nomenclatura tradicional Nomenclatura de Stock
compuesto
HCI Acido clorhidrico Cloruro de hidrogeno
H2S Acido Sulfhidrico Sulfuro de hidrégeno
HBr Acido Bromhidrico Bromuro de hidrogeno

Nomenclatura de acidos oxacido:

Los acidos oxacidos son compuestos ternarios que se forman cuando se hace reaccionar un

6xido acido con agua, segun la siguiente ecuacion quimica:
Oxido écido + H,0 — Acido Oxdcido
N,O, + H,O > H_N,O,

Formula General: HaNpOc
H: Hidrégeno

N: No metal

0O: Oxigeno

Para nombrar estos compuestos usaremos la nomenclatura tradicional, que es la mas
comun para nombrar los acidos oxacidos

i Nomenclatura tradicional
Acido (Hipo, Per) Nombre del anién (0SO, ICO)




Es importante resaltar que la terminacion “ato o ito” del nombre del anion debe ser

reemplazado por “ico u 0so”, tal como se muestra en los siguientes ejemplos:

Férmula del Anién (formula 'y Nombre del
Ato s I compuesto nombre) acido
0 — Ico . — —
Tto — Oso ::: > H2S04 SO4~: Sulfato Acido Sulfarico
HCIO, ClO;™: Clorito Acido Cloroso

Nomenclatura de sales binarias:
Son compuestos formados por la reaccion entre un &cido hidracido y una base, la

ecuacion es la siguiente:

dcido hidracido + Base — Sal binaria + Agua

CaCl>
Formula General: MyxNy MxNy

N: No metal / \ / \

M:metal
X: valencia del metal Mty N Ca*? (I

Y: Valencia de no metal ) _ )
I6on Calcio Ion Cloruro

Para nombrar a estos compuestos emplearemos los tres sistemas de nomenclatura:

Nomenclatura tradicional
No metalURO Raiz griega del nombre del metal (0SO, ICO)

Nomenclatura de Stock
No metalURO de Nombre del metal(valencia)

Nomenclatura Sistematica
PrefijoNo metalURO de Nombre del metal

Ejemplos:



Formuladel | Nomenclatura tradicional Nomenclatura Nomenclatura
compuesto de Stock Sistematica
FeCl3 ClorURO FerrICO ClorURO de hierro (I11) Tricloruro de Hierro
CaBr» BromURO CalclCO BromURO de Calcio DIBromURO de
Calcio

Nomenclatura de sales ternarias:

Son compuestos formados por la reaccion entre un acido oxacido y una base, la ecuacion es la
siguiente:

dcido oxdcido + Base — Sal ternaria + Agua

Formula General:Myx(NaOb)y

N: No metal

M:metal

O: Oxigeno

X: n° de Hidrogenos liberados por el
oxacido.

y: Valencia del metal.

/

Estos compuestos, estan constituidos por un cation monoatémico y su respectivo anion

poliatdmico, tal como se indica a continuacion:

Mx(NaOb), ;33@0{)2

/ \ Bat?2 PO43

M+Y (NaOp)

I6n Bario I6n Fosfato

Para nombrar a estos compuestos comunmente se emplea la nomenclatura tradicional

o la de stock:

Nomenclatura tradicional
Nombre del anidn Raiz griega del nombre del metal (0SO, ICO)




Nomenclatura de Stock
Nombre del anion de Nombre del metal(valencia)

Ejemplos:
Formula del compuesto | Nomenclatura tradicional Nomenclatura de Stock
NasPO4 Fosfato sodICO Fosfato de sodio
Fe2(SO4)3 Sulfato FerrlICO Sulfato de hierro (I11)
Ejercicios:

1-. Asigne los nombres a los siguientes cationes, empleando la nomenclatura tradicional y la
de stock

Formula del i6n Nomenclatura tradicional Nomenclatura de Stock

Fe*3

K+

Cr+2

Cu*

Co*™

Mg*?

Na*

H+

NH4*

2-. Formule los siguientes cationes:

Nombre del cation Formula
16n litio
16n cuprico
16n cobalto (1)
16n cinc
16n niquélico
16n plata
16n niquel (I1)
I16n mercurio (1)
16n plumboso




3-. Asigne el nombre a los siguientes aniones:

Formula del anion

nombre

F

OH"

COs?

Cr

S0O3?

PO43

ClOy

NO3

CN-

4-. Formule los si

guientes aniones

Nombre del anién

Férmula

16n fluoruro

16n nitrato

16n borato

I6n hipoclorito

16n iodato

16n sulfuro

16n sulfato

16n clorito

16n hidrdgeno carbonato

5-. Asigne el nombre a los siguientes &cidos binarios:

Formula del ac

ido N. Tradicional

N. Stock

HBr

HCI

HI

HF

H.S

6-. Asigne el nombre de los siguientes &cidos ternarios:

Férmula del 4cido

Formula del aniény
nombre

Nombre del &cido

H2SO4

S04 Sulfato

Acido sulfdrico

H2CO3

HNO

H3PO4

HCIO4




H3BO3

HCIO

CH3COOH

7-. Formule los siguientes acidos:

Nombre del acido

Férmula

Acido clorhidrico

Acido clorico

Acido nitroso

Bromuro de hidrégeno

Acido fosforico

Acido sulfurico

Acido cloroso

Sulfuro de hidrogeno

Acido carbénico

Acido nitrico

Acido hipocloroso

Acido acético

Acido Fluorhidrico

8-. Nombre cada una de las siguientes bases:

FORMULA Nomenclatura

tradicional

Nomenclatura Stock

Nomenclatura
sistematica

LiOH

Cu(OH).

Fe(OH)3

Pb(OH)4

NaOH

HgOH

Ni(OH)3

Ca(OH)>

Mg(OH).

Cr(OH)3

Au(OH)3

Pb(OH),

Sr(OH).

Al(OH)s

Ni(OH):

CuOH

Zn(OH):

Co(OH)s




9-. Formule cada una de los siguientes nombres de bases:

Nombre de la base

Formula

Hidréxido de sodio

Hidroxido de plomo (1V)

Trihidroxido de cobalto

Hidréxido mercurico

Hidroxido de cinc

Hidroxido ferroso

Hidroxido cromico

Hidroxido de niquel (11)

Hidroxido cuproso

Hidroxido de calcio

i
!
|
|

Hidroxido de cobre (1)

10-. Nombre cada una de las siguientes sales:

Formula Formulay nombre del
de la sal cation

Formula 'y nombre del
anion

Nombre de la sal

NaCl Na*:i6n sodio

CI': lon cloruro

Cloruro de sodio

FeBrs

K>S

NiF;

FeS

Pbls

CoCl,

PbS,

CaF;

Cr2Ss

Na,CO3

MgSO4

Fe2(S0s)3

Ni2(SO4)s

K3PO4

CuCIO

Co(NO3)s

Cr(ClOs)2

Zn3(803)2

CaS0q4




11-. Formule las siguientes sales:

Nombre de la sal

Formula

Sulfato de hierro (111)

Cloruro niquelico

Hipoclorito de sodio

Sulfuro de cobre (I1)

Nitrato potasico

Tiosulfato de sodio

Carbonato cobaltoso

Fluoruro de cinc

Perclorato de plomo (1V)

Bromuro cromico

Dicloruro de calcio

Nitrito de cobalto (I11)

Tribromuro de aluminio

Fosfato plumbico

Clorato cuprico

Tetracloruro de plomo

Cloruro de sodio




TEMA 2: SOLUCIONES
En la naturaleza podemos distinguir diferentes formas de materias segin su

composicion y propiedades. La clasificacion de la materia comprende las sustancias, las

mezclas, los elementos y los compuestos. A continuacion se muestra la clasificacion general

de la materia:
Figura 1
Clasificacion de la materia
Materia
Mezclas Sustancias
puras
Homogeneas Heterogéneas Compuestos Elementos
(Soluciones)

Antes de entrar en el tema de soluciones es necesario definir algunos términos que aparecen
en lafigura 1.

La materia es cualquier cosa que ocupa un espacio y que tiene masa. La materia la
podemos conseguir en forma de mezcla y de sustancias puras. Las sustancias puras son
formas de materias que tienen una composicion definida (es decir constante) y propiedades
caracteristicas. Si combinamos dos a mas sustancias obtenemos las mezclas, cuya
caracteristicas resaltante es que cada componente conserva sus propiedades

Las mezclas homogéneas son aquellas cuya composicion y propiedades son
constantes en toda su extension, por lo que se dice que son uniformes y sus componentes no
pueden observarse a simple vista.

Las mezclas heterogéneas son aquellas cuya composicion no es constante en toda su

extension y sus componentes pueden ser distinguibles a simple vista.



Los compuestos son sustancias formadas por d&tomos de dos a méas elementos unidos
quimicamente en proporciones definidas y que pueden ser separados en los elementos
constituyentes por métodos quimicos. Los elementos son sustancias que no se pueden separar
en sustancias mas simples y constituyen las unidades fundamentales con las que se construyen
los compuestos.

De acuerdo a la figura 1, podemos definir las soluciones como mezclas homogéneas
formadas por dos o mas sustancias, el término homogéneo lo confiere a las soluciones la
cualidad de que su composicion y propiedades sean constantes en toda su extension, sin ser
observables sus componentes, pero conservando cada uno de ellos su identidad quimica, por
lo que es posible separarlos a través de métodos fisicos de separacion.

Las soluciones mas sencillas son aquellas que contienen dos componentes, el soluto y
el solvente, a este tipo de soluciones se les conoce como soluciones binarias. El soluto es la
sustancia que se encuentra presente en menor cantidad y disperso en el solvente, mientras que

el solvente es la sustancia que esta en mayor cantidad y es quien dispersa al soluto.

Clasificacion de las soluciones:
a-. De acuerdo al estado fisico:

En la naturaleza podemos encontrar las soluciones en los tres estados de las materias:
solidos, liquido y gaseoso. El estado fisico de la solucién va a depender del estado del
solvente, tal como se muestra en el siguiente cuadro:

Tabla 1. Estado fisico de las soluciones

Soluto Solvente Solucion Ejemplo

Sélido Liquido Liquido La sal en agua.

Liquido Liquido Liquido El alcohol en agua
Gas Liquido Liquido El CO; en agua

Sélido Solido Sélido El cobre en cinc (el bronce)
Gas Gas Gas Oxigeno en nitrogeno (el aire)
Gas Solido Sélido Aire en hielo

b-. De acuerdo a la cantidad de componentes:
Las soluciones pueden tener dos 0 mas componentes, en funcién a esto se clasifican
en:

a-. Soluciones Binarias: Dos componentes.



b-. Soluciones Ternarias: Tres componentes.
c-. Sistemas multicomponentes: Cuatro o mas componentes.
c-. De acuerdo al grado de saturacion:

a- Soluciones insaturadas: Son aquellas que contienen una cantidad de soluto
disuelto menor a la maxima cantidad que se puede disolver en el solvente, a una
temperatura determinada.

b- Soluciones saturadas: Son aquellas que contienen disuelto la maxima cantidad
de soluto que se puede disolver en el solvente, a una temperatura determinada.

c- Soluciones Sobresaturadas: Son aquellas que contienen una cantidad de soluto
mayor a la maxima cantidad que se puede disolver en el solvente, a una

temperatura determinada.

d-. De acuerdo a la conducciéon de electricidad:
a- Soluciones electroliticas: Son aquellas soluciones que son buenas conductoras de
la corriente eléctrica.
b- Soluciones no electroliticas: son aquellas soluciones que no conducen la corriente

eléctrica.

La concentracion y sus unidades:

El estudio cuantitativo de una solucion requiere que se conozca su concentracion, la
cual se define como una relacion que expresa la cantidad de soluto presente en una
determinada cantidad de solucién. Podemos expresar la concentracion empleando dos
sistemas de unidades de concentracidn, la figura 2 muestra las unidades existentes:

Figura 2: Clasificacion de las unidades de concentracion

Unidades de
concentracién

Fisicas [ Quimicas ]
%peso/peso Molaridad
%peso/volumen molalidad
%volumen/volumen Normalidad
Partes por millon (ppm) 6 Molaridad de carga

mg/L Fraccion molar




Cuadro 2. Unidades fisicas y quimicas

UNIDADES FISICAS
Nombre Definicién Formula Unidades Interpretacion
Expresa la masa de soluto que Myo 4 20% p/p: Expresa que en 100 g de
%peso/peso se encuentra disuelto en 100 g %p/p = m— 100 sol se encuentran disueltos 20 g
(%p/p) de soluciodn. sol sto.

%volumen/volumen
(%v/v)

Expresa el volumen de soluto
que se encuentra disuelto en
100 ml de solucién.

Oov/v = =0 %100

Vv,

sol

30% v/v: Expresa que en 100 ml
de sol se encuentran disueltos 30
ml sto.

%peso/volumen

Expresa la masa de soluto que
se encuentra disuelto en 100 ml

9%plv = T *100

15% p/v: Expresa que en 100 ml
de sol se encuentran disueltos 15 g

(%p/Vv) de solucion. sol sto.
Partes por millon Expresa los miligramos de mg,, mg/L o ppm 4.4 ppm: Expresa que en 1 L sol
(ppm) solutos disueltos en 1 L de sol ppm :L— se encuentran disueltos 4.4 mg
sol sto.
Partes por billdn | Expresa los microgramos de g/L o ppb 12 ppb: Expresa que en 1 L sol se
i b= HGsto H _
(ppb) solutos disueltos en 1 L sol. pp _L— encuentran disueltos 12 ug sto.

Sol

UNIDADES QUIMICAS

Expresa los moles de soluto que

M — nSto

mol

1.5 M: Expresa que en 1 L sol se

Molaridad (M) se encuentran disueltos en 1 L v T:M =Molar | encuentran disueltos 1.5 moles
de solucidn Sol sto.
Molalidad (m) Expresa el nimero de moles de Ng, mol 0.5 m: Expresa que en 1 Kg de
solutos disueltos en 1 Kg de ste. m=—>— Ka m=molal | sojvente hay disueltos en 0,5
Kgsm 9 moles de sto.

Nombre Definicién Formula Unidades Interpretacién
Normalidad (N) Expresa el ndmero de n eq 0.75 N: Expresa que en 1 L sol se
- i N = _casto — =N =normal ;

equivalentes de sto disueltos en Vv encuentran disueltos 0.75 eq sto.

1 L de sol.

Sol




Molaridad de Expresa el nimero de moles de n molc 0.25 Mc: Expresa que en 1 L sol se
carga (Mc) carga de sto disueltos en 1 L sol. Mc :\;_sw T =M, encuentran disueltos 0.25 moles de
sol carga sto.
Expresa la relacion entre el Ng, Xa = 0.25, esto solo nos indica que
Fraccién molar namero de moles_ de un Xstozm Adimencional el 25% de la mezcla pertenece al
(X) componente en particular y el sto © T ste (no posee componente a.
total de moles presentes. unidades)
Ko + Xge =1
Simbologia:

Msto: Masa de soluto, g.

Msol: Masa de solucion, g.

Vsto: VOlumen de soluto, ml.

Vsoi: Volumen de solucion,ml.
MQsto: Miligramos de soluto, mg.
Lsoi: litros de solucion, L.

Ugsto: Microgramos de soluto, pg.

Nsto: NUMero de moles de soluto, mol.

Nste: NUMero de moles de solvente, mol.

Neg sto: NUMero de equivalentes de soluto,eq.
Ncsto: NUMero de moles de carga de soluto, molc

Una variable muy importante que hay que tomar en cuenta cuando se trabajan con soluciones es la densidad, la cual se define como la
masa de una sustancia por cada unidad de volumen. Su formula es la siguiente:

g="
\

Donde m es la masa expresada en gramos y V el volumen expresados en mililitros (ml), por lo tanto, las unidades de la densidad es

g/ml.




Calculos basicos usando las unidades de concentracion:

Los célculos bésicos que involucran unidades de concentracion los podemos resumir en

las siguientes categorias:

a-. Céalculo de concentracion, a partir de la informacion de soluto, solvente y/o solucion.
b-. Célculo de la cantidad de soluto, partiendo de la concentracion y volumen de la solucién.
c-. Célculos relacionados con la transformacion de unidades de concentracion.
d-. Calculos relacionados con la preparacion de soluciones:
d.1-. A partir de un solido.
d.2-. A partir de soluciones madres (dilucion)
d.3-. A partir de soluciones concentradas comerciales.

Este curso solo tiene previsto el manejo de las unidades de concentracién: molaridad,
molalidad, normalidad, molaridad de carga y ppm, por lo tanto los ejercicios estaran orientados
hacia estas unidades de concentracion.

Veamos algunos ejemplos:

a-. Calculo de concentracién, a partir de la informacion de soluto, solvente y/o
solucién.
1-. Calcule la molaridad de carga de una solucién que contiene 15.6 g de sulfuro de sodio
(NazS, PM=78 g/mol) en 100 ml de solucion.

Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incognita del problema
Msto = 15.6 g
Vsoi= 100 ml
PMsto= 78 g/mol
Mc =?
Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita
Lo que se requiere determinar es la molaridad de carga de la solucion, su formula aparece

en el cuadro 2:



2 v

MC — nC sto

Vsol v

Es necesario determinar previamente los moles de carga del soluto, y expresar el volumen
de solucion en litros.
Paso 3: Determinar los moles de carga del soluto (nc sto)

Se transforman la masa de soluto a moles de carga, empleando el peso molecular de carga
del soluto:

— gStO

nc sto
PM_ "’

C

. PM
El peso molecular de carga se calcula por la siguiente formula PM_ =——, donde el
a

factor “a”, por tratarse de una sal, representa la carga total positiva por cada mol de sal que se

disocia. Al disociar la sal nos queda:

2x1

v

NaZS —> 2Na’ + S_Z a=2 molc/mol

Por lo tanto el PMc es:

g
78—
PM. —_ 20l _3g O
¢ 2mo|c molc
ol

Sustituyendo en la férmula para calcular nc st :

N o = % =0.41 molc
38

molc
La formula para calcular Mc exige que el volumen de solucion este expresado en litros,

por lo tanto procedemos a transformar los 100 ml sol a litros, por medio una simple regla de tres:

L ————— 1000 ml
X — 100 ml



x =0.1L sol

Finalmente, sustituimos Ncsto Y Vsor€n la formula de Mc:

. 0.41 molc :4.1molc _4IM.
0.1L L

b-. Calculo de la cantidad de soluto, a partir de la concentracién y volumen de solucién.

2-. Calcule los gramos de cloruro de amonio (NH4Cl) que se necesitan disolver en 100
ml de agua para obtener una concentracion 0.05 m. Densidad del agua 0.99 g/ml. PM del
NH4CIl =53 g/mol

Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incognita del ejercicio
El soluto viene representado por el cloruro de amonio y el solvente es el agua, que al ser
mezclado da como resultado una solucién de cloruro de amonio, los datos del problema
quedarian de la siguiente manera:
Osto =? PMsto = 53 g/mol
Vste = 100 ml
Conc. Sol = 0.05 m (molalidad)
dste = 0.99g/ml

Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita
Planteando la formula de la molalidad:
?
_ st
KQse
De la formula anterior conocemos la molalidad (m) y empleando el volumen y su
densidad del agua podemos determinar los Kgste. De esta manera se puede despejar nsio y luego

transformarlos a gramos.

Al despejar nsonos queda: Ny =M * K,



Paso 3: Calculo de los Kgste

Con la formula de densidad despejamos la masa del solvente:

?

v m |:>
e —Ste — x*
dSte v mste - dste Vste

ite

Sustituyendo

Mg, = 0-99}% *100 p' =999 ste | transformandolo a kg:

1Kg 1000 g
X 99 g

x =0.99 Kg ste
Con los Kg ste y la molalidad se procede a determinar los nst sustituyendo en la formula
del paso2:

0. =0.05M%0 «0 995 —0.00495 mol_,

ste
Paso 5: Transformacion de los moles sto a gramos
El problema nos pide la cantidad de soluto expresada en gramos, por lo tanto

transformamos, por medio del peso molecular, los moles de soluto a gramos:

g
a0 =Nao *PMay [0, =0.00495 mol *53< © ~0.262

c-. Célculos relacionados con la transformacion de unidades de concentracion.
Cuando trabajamos con las concentraciones de las soluciones, es muy comun transformar
la normalidad (molaridad de carga) a molaridad o viceversa, existe una expresion matematica que

permite efectuar ese cambio en las unidades, a continuacion se mostrara su deduccion:

Supongamos que se requiere transformar de Molaridad a normalidad, sabemos que la

normalidad se expresa segun la siguiente formula:



neq sto (1)
V

Sol

N =

El neq sto Se determina mediante de la siguiente forma:

neq sto — gsto (2)
PEStO
Sustituimos (2) en (1):
gStO
N = PEsto |:> Osto @)
VSoI PESto *VSoI
El peso equivalente viene expresado por la siguiente formula:
PM,
PESto = —a 0 (5)
Al sustituir (5) en (4) nos queda:
N :& :_a*gSto (6)
M *VS PM Sto *VSO|
a ol
: : g :
De esta ultima expresion, se sabe que Pl\jlto = Ng, , por lo tanto la expresion se transforma en:
Sto
N — a*nSto (7)
VSoI

El cociente entre nsw Y Vsol €S 10 que se conoce como molaridad (M), finalmente la expresion (7)
se reduce a:
N=a*M
Esta ultima expresion relaciona la normalidad y la molaridad, y es muy util para hacer
transformaciones entre esas dos unidades de concentracion.
De manera anéloga se puede llegar a la misma expresion empleando la molaridad de

carga:

M. =a*M



Veamos el siguiente ejemplo de aplicacion:
3-. Se tiene 0.25 L de solucién de H3PO4 0.75 N, se requiere calcular los moles de H3POa4
presentes en la solucion.
Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incdgnita del ejercicio
Vs =0.25L
Conc. Sol =0.75 N =0.75 eq/L
Nsto="7

El problema plantea determinar la cantidad de soluto, expresado en moles, que existe
disuelto en la solucién. La unidad de concentracion que relaciona moles de soluto es la
molaridad, sin embargo la concentracion estd expresada en normalidad, por lo tanto se debe
efectuar un cambio de unidades de concentracion de normalidad a molaridad, como una via para

resolver el problema de una manera sencilla.

Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita

v ?

ns 0
M - \?; v |:> nSto = M *VSoI

La Molaridad se puede determinar usando la formula para transformacion de unidades.

Paso 3: Transformacion de Na M

v v N
N=a*M 7 e
a

Para el H3POg, el factor “a” representa el nimero de iones hidronio que puede ceder el
acido:
e
mol

Sustituyendo nos queda:



0.75% mol
M=—L —025-—=—=025M
5.5 L
mol
Con la concentracién, expresada en molaridad, procedemos a calcular los moles de soluto

empleando la férmula del paso 2:

|
g, :0.25%/*0.2& y, :> —0.0625 moles

En algunos casos se requiere transformar una unidad fisica, como lo es el % peso/peso, a

unidades quimicas, la secuencia de calculo es bastante sencilla, veamos el siguiente ejemplo:

4-. Una solucion de acido sulfurico concentrado (H2SOas) al 98%p/p tiene una
densidad de 1.8 g/mL. Exprese su concentracion en molaridad. Peso molecular del H2SO4 =
98 g/mol.

Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incognita del ejercicio
Conc. Sol = 98 %p/p
dsor = 1.8 g/mL
PMsto = 98 g/mol
M=?

La solucién es de acido sulfirico, por lo tanto ese compuesto representa nuestro soluto;

nuestro objetivo es poder expresar la concentracion en molaridad.

Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita

La formula de la molaridad viene dada por la siguiente férmula:

M = Dsto
V.

Sol
Para determinar la molaridad requerimos los moles de soluto y el volumen de solucién,
sin embargo, el problema no proporciona esa informacion. La clave para solventar esta situacion

es el %p/p, que vamos a interpretar a continuacion:



Paso 3: interpretacion del %p/p

De acuerdo a lo interpretacion del %p/p mostrado en el cuadro 2, una solucién al 98%p/p

expresa que:
Cada 100 g de sol contiene disuelto 98 g de sto
Msol = 100 g Msto= 98 g

Ahora disponemos de dos datos adicionales: la masa de la solucion y la masa de soluto,

con esta informacion podemos determinar el volumen y los moles respectivamente.

Paso 4: Calculo del volumen de la solucion

Con la masa de la solucion y su densidad podemos determinar el volumen de la solucion:

v o _ v I:‘J>] _ mSol
sul T |
V d Sol

sol

Sustituyendo 5 Jueda:

100
Vo = ~2 5555 mL |:> Vsol = 0.05555 L

g
18—
mt

Paso 5: Calculo de los moles de soluto

Con la masa de soluto y su PM se puede determinar los moles de solutos.

g _ 98g y
n . — sto |:>nsto _ - @
© PM 989

sto
mol
Nsto = 1 mol
Finalmente calculamos la molaridad empleando la formula planteada en el paso 2, usando

el Vsol Y Nsto:



1 mol 18 mol

0.05555 L L

d-. Célculos relacionados con la preparacion de soluciones:

d.1-. A partir de un solido con porcentaje de pureza

5-. Calcule los gramos de cloruro de amonio (NH4Cl) que se necesitan para preparar
100 ml de solucion al 0.8 M. Conociendo que la pureza del cloruro de amonio es de 90%.
PM del NH4Cl =53 g/mol

Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incognita del ejercicio
Osto =? PMsto = 53 g/mol

Vs =100 ml=0.1L

Conc. Sol =0.8 M

% pureza del NH4Cl = 90%

Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incégnita

?
v !

nSo
szt v |:> r]stozl\/l*\/Sol
Sol

Sustituyendo nos queda:

0. =0.8™ % 0.1~ 0.08 mol
%

Paso 3: Transformacion de moles sto a gramos

gStO - nStO * PMStO I:%SIO = 0'08 mOI *53/i = 4&9

mol

Paso 4: Interpretacion del porcentaje de pureza



El 90 %pureza significa que por cada 100 g del compuesto hay 90 g puros, con esta
relacion podemos establecer una regla de tres y determinar la cantidad del compuesto que

debemos pesar.

100 g del compuesto 90 gpuros
X 4.244—
X =4.71 g (lo que realmente se debe pesar)
Al pesar 4.71 g del compuesto estamos garantizando que contiene los 4.24 g son
de NH4CI puros necesario para preparar la solucion, el resto representan impurezas (0.47
g de impurezas)

d.1-. A partir de un solido hidratado puro y con porcentaje de pureza.

6-. Se requiere preparar 100 mL de solucion de CuSO4 2 M (PM del CuSO4 = 160 g/mol) a
partir de:

a-. CuSO45H20 (PM = 249.68 g/mol)

b-. CuSO45H20 (PM = 249.68 g/mol) con una pureza del 95%

Para resolver la parte a del problema procedemos de la siguiente manera:

Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incognita del ejercicio
Vso=100mL =0.1L
Conc. Sol. =3 M
PM del CuSO4 = 160 g/mol

Gramos de la sal a pesar=?

La solucion que se requiere preparar es de CuSQOs, pero disponemos es de la sal hidratada
CuSO45H20, hay que determinar cuantos gramos de esta sal hay que pesar que contenga los
gramos necesario de CuSQO4 para preparar la solucion con la concentracion indicada. En este caso

nuestro soluto es el CuSOa.



Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita

?

v
_ r-]Sto
M _V ¥ |:> nsto - I\/I*VSOI
Sol

Sustituyendo nos queda:

n,, = 3m7°'* 0.1k"=0.3 mol CuSO,

Paso 3: Transformacion de moles sto a gramos

g
U0 = Nygo * I:)I\/Isto |:>0 =0.3 mol *lﬁom—Ol :}89 CUS()4

Paso 4: Relaciones en moles y gramos entre CuSO45H,0 y CuSOa:

Al observar el compuesto CuSO45H-0, podemos concluir que:

1 mol CuSO4

1 mol CuS0O45H20

5 moles H0

Por lo tanto la relacion que nos interesa es:
1 mol CuSO45H,0
En gramos nos quedaria (transformando con el PM):
249.68 g CuSO45H,0 160 g CuSOa4
Con esta relacion, determinaremos las masa de CuSO45H20 que contiene los 48 g de

1 mol CuSOq

CuSO4 obtenidos en el paso 3.
249.68 g CuS0O45H,0
X

160 g CuSOq4
48 g CuSOq4
X =74.9 g de g CuSO45H20 (esto representa lo que se necesita pesar)




Para resolver el problema considerando que la sal hidratada tiene un porcentaje de pureza,
realizamos los pasos del 1 al 4, e incorporamos un paso adicional correspondiente a la
interpretacion del porcentaje de pureza:

Paso 5: Interpretacion del % de pureza

El 95% de pureza significa que:

100 g del compuesto ——— 95 g puros
X —— 749¢g
X =78.8 g de CuSO45H20

d.2-. A partir de soluciones madres (dilucion)
La dilucién es un procedimiento para preparar soluciones menos concentradas a partir de

una mas concentrada, esto se logra aumentando la proporcion de solvente.

Al efectuar un proceso de dilucién, conviene aclarar que al agregar mas solvente a una
cantidad dada de solucion concentrada, su concentracion cambia (disminuye) sin que cambie el

namero de moles de soluto presentes en la solucion, por lo tanto:

Moles de soluto en la sol conc. = Moles de soluto en la sol diluida
Nc = Nd

Los moles “n”, se pueden obtener de la molaridad y el volumen de la solucion:

n=M*V
En consencuencia
McVce = MygVy4
De manera analoga se obtienen expresiones con Normalidad y molaridad de carga:
NcVe = NgVy

MCch = MCdVd

7-. Determine el volumen de una solucion de FeCls 0.1 M que son necesario para preparar
85 mL de solucion al 0.088 N.



Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incognita del ejercicio

Es importante diferenciar la informacion de la solucion concentrada y de la diluida.

Sol. Concentrada Sol. Diluida
Ve="? V¢=85mL
Mc=0.1M Mg =0.088 N

Fijese que en los datos las concentraciones vienen en unidades diferentes, y que en las
formulas para dilucién las concentraciones deben venir expresadas en las mismas unidades, por

lo tanto hay que efectuar transformaciones de unidades.

Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita
Para un proceso de dilucion se debe cumplir que:
NcVe = NgVd
Como las concentraciones deben venir expresadas en las mismas unidades, procedemos a
transformar la Mc a N¢

Paso 3: Transformacion de unidades

Para la transformacion de Mc a Nc usaremos la siguiente formula vista en ejercicios

anteriores:
N, =a*M,
FeCI3 — Fe™ +3Cl- ,a=3eg/mol
N, =359 x0 1P _ 0389 _g3n
el L

Con la normalidad de la solucion concentrada podemos determinar su volumen,
empleando la férmula del paso 2:
NGV, 0.088M™*85ml

=24.9mL
N 0.3X

Ve

d.3-. A partir de soluciones concentradas comerciales



En muchas ocasiones las soluciones comerciales sus concentraciones vienen expresadas
en %p/p, tal es el caso de los &cidos comerciales, por lo tanto para realizar los célculos es
recomendable efectuar un cambio de unidades de concentracion, de fisicas a quimicas, para poder

emplear la formula de dilucién. El siguiente ejemplo ilustra este caso.

8-. ¢Cuéntos mL de é&cido sulfarico (H2SOa4) de 98% p/p y densidad igual a 1.8 g/mL se
necesitan para preparar 2 L de solucion 3M? PM del H2SO4 = 98 g/mol

Paso 1: Organizacion de los datos y planteamiento de la incdgnita del ejercicio

Sol. Concentrada Sol. Diluida
Vc="? Vg=2L
Conc. =98 %p/p Mg=3M
d=1.8g/mL

PM del H2SO4 = 98 g/mol

Es importante destacar que la concentracion de la solucidén concentrada viene expresada
en %p/p y para poder emplear las formulas de dilucion las concentraciones debe venir en
unidades quimicas, por lo tanto es necesario realizar una conversion de unidades de

concentracion.

Paso 2: Planteamiento de la formula que permite determinar la incognita
Para un proceso de dilucién se debe cumplir que:
McMc = MdVd

Paso 3: Transformacion de unidades de concentracién
El procedimiento para la transformacion de %p/p a M se describid en el problema 4, aqui

no se detallara el procedimiento:

M — r]Sto

Sol




De acuerdo a la interpretacion del %p/p mostrado en el cuadro 2, una solucién al 98%p/p
expresa que:
Cada 100 g de sol contiene disuelto 98 g de sto
Msol =100 g
Msto= 98 ¢

Calculo del volumen de la solucién

/ /
d — msoI |:> V — mSol
sol V Sol d
,'7 Sol

Sustituyendo nos queda:

100
Vo = 2 _ 5555 mL |:> Vsol = 0.05555 L

g
1.8—=
mt

Calculo de los moles de soluto

98
Ngo = Juio N0 = :g,/
PM, L> 982
mol
Nsto = 1 mol

Finalmente calculamos la molaridad de la solucion concentrada:

__tmol _jgmol_1g
005555L L

Finalmente, con la Molaridad de la solucién concentrada podemos aplicamos la formula
del paso 2:
_ My, 3M *21

Y
M Y/ 18M

=0.3333L =333.3 mL




A continuacién se presentaran una serie de ejercicios sobre soluciones y sus unidades de
concentracion:

1-. ¢Cual serd la concentracion en ppm de una solucion acuosa que contiene 2,2 mg de iones
fluoruro (F) en 500 mL? R: 4,4 ppm

2-. Calcular la Molaridad de una solucién que contiene 15,6 g de sulfuro de sodio (PM=78 g/mol)
en 100 mL de solucion. R:2M

3-. Calcular la Normalidad de una solucion que contiene 3 g de BaCl, en 200 mL de solucién.
PM BaCl,= 208,34 g/mol. R: 0,144 N

4-, Calcular la Molaridad de carga de una solucion que contiene 5 g de NaNOs en 500 mL de
solucion.

5-. Los compuestos de mercurio que se ingieren, se acumulan en el organismo, por lo que la
reglamentacion internacional establece un limite maximo de Hg en los alimentos de 0,5 ppm. Si
se analizan 25 g de un alimento enlatado y se encuentra que contiene 15 ug de Hg. Diga si el
alimento debe ser confiscado. Fundamente su respuesta

R: 0,6 ppm >0,5ppm; Sl debe ser confiscado

6-. Se disuelven 3.5 g de NaCl en 500 mL de agua. Determine la molalidad de la solucion.
Densidad del agua = 1g/mL.

7-. ¢Cuantos gramos de cloruro de amonio se necesita disolver en 100 mL de agua a fin de
obtener una solucion 0,05 m a 20°C? PM NH4CI =53,59g/mol. R: 0,268 ¢

8-. Determinar el nimero de equivalentes de soluto que estan presentes en 200 ml de solucién
0,2M de Ca(OH)2. R = 0,08 eq

9-. Determinar el nimero de moles de cargas de soluto que estan presentes en 0,5 | de solucion
0,1M de Al>(SO4)3 R = 0,3 molc.

10-. Determinar los moles de soluto que estan presentes en 250 ml de solucion 1.2 N de H3PO..
11-. Durante la preparacién de un Licor de Fehling para ser utilizado en la determinacion de
azUcares en un jugo de frutas, se disuelven 35 g de CuSQOs en agua suficiente para hacer 500 ml
de solucion. Calcule la Molaridad y la Normalidad de la solucion.

PM CuSO4 = 159,5 g/ mol R: 0,44 M; 0,88 N

12-. Para ser utilizado en la descontaminacion de sorgo con aflatoxinas, se prepara una solucion
de hidroxido de calcio, disolviendo 1,2 g de Ca(OH)2 en agua suficiente para obtener 3 litros de
solucion. Calcule la Molaridad y la Normalidad de la solucion.

PM Ca(OH)2 = 74 g/mol R:541x10°M; 1,08x 102N

13-. (Cuaél sera la Normalidad de una solucién de hidroxido de amonio (NH4sOH) 4M? R:4 N
14-. ; Cudl es la molaridad de una solucién de FeCl, al 0.75 Mc?

15-. Cual sera la molaridad de una solucion de HzBO3 0.85 N?

16-. Se tiene un acido sulfurico (H2S04) al 96% y d=1,589 g/mL. Expresar su concentracion en:
a) Molaridad

b) Normalidad y Molaridad de carga.

R:a) 15,56 M; b) 31,12 Ny 31,12 M¢



17-. Calcule la Molaridad y la Normalidad de una solucion de HsPO4 de 89% de pureza 'y d=1,75
g/mL. PM H3PO4 =98 g/ mol.

R: 159 M; 47,7 N

18-. Una solucién acuosa al 40% p/p de sulfato de amonio (NH4).SO4 tiene una densidad de 1,23
g/mL. Calcule la molaridad de carga PM (NH4)2S04=132 g/mol.

19-. En un laboratorio se encuentra un recipiente que contiene una solucion de H.SOs. La
etiqueta de dicho recipiente dice: Acido sulfarico al 33% en peso y Densidad = 1,25 g/mL.
Exprese la concentracion de dicha solucion en normalidad. R =8.42 N

20-. En un laboratorio de analisis de alimentos se dispone de un frasco de acido sulfarico (H2SO4)
que tiene en su etiqueta la siguiente informacion: d H.SO4=1,27 g/mL, conc.=36% p/p y PM=98
g/mol. Determine la Molaridad de carga R: 4,66 Mc

21-. Se quiere preparar 100 mL de NHsSCN 1 M a partir de NH4sSCN 98% p/p (PM= 76,12
g/mol). Calcular el peso de dicho compuesto necesario para tal fin.

21-. Una solucién acuosa al 40% p/p de sulfato de amonio tiene una densidad de 1,13 g/mL.
Calcule la Molaridad y la Molaridad de carga de la solucion. PM (NH4)2SO04 =132 g/mol R:
3,42 My 6,84 M.

22-. Calcular la cantidad de NaNO: solido, de 90% de pureza, que se necesita para preparar 500
mL de solucion de NaNO2 0,25M. PM NaNO2=69 g/ mol R: 9,69

23-. Se dispone de CuSO45H,0 cuya pureza es del 95% p/p (PM = 249,68 g/mol) y se quiere
preparar 100 mL de solucion de CuSO4 3M. ;Cuénto se debe pesar de la sal hidratada? R: 78,8
g

24-. Se dispone de MnSQO4.H20 (PM=169 g/mol) al 89% de pureza y se reuigere preparar 250 mL
de solucion de MnSO4 2 M. determine cuanto se debe pesar de la sal hidratada.

25-. Cuantos gramos de cloruro de amonio (NH4Cl) se necesita disolver para obtener 100 mL de
una solucién 0,05 Mc ?. PM NH4Cl =53,5g/ mol. R: 0,27 g

26-. ¢Qué volumen de HNOz 6,00 M se requiere para preparar 500 mL de HNOz 0,1 N?. PM
HNOs= 63 g/mol. R: 8,3 mL

27-. Calcule el volumen de solucion de Fe(NOs)s 4 M que necesita medir para preparar 100 mL
de una solucién de Fe(NO3)s 3Mc. PM Fe(NOs)s = 242 g/mol. R: 25 mL

28-.Calcule el volumen de solucion de Mg(NOs)2 0,35M que es necesario medir para preparar
125 mL de solucion de Mg(NOs). 0,08N. R: 14,3 mL

29-. Calcule el volumen de HNO3 de 65% y d=1,4 g/mL que necesita para preparar 250 mL de
solucion de HNOs 1,5M. PM HNO3= 63 g/mol. R: 25,8 mL

30-. Sea una solucion de HCI concentrado que contiene 32,2% p/p de HCI y su densidad es 1,16
g/mL. Calcular el volumen de esta solucion que se requiere para preparar 3 litros de una solucién
2M de dicho acido. R: 586,5 mL

31-. Para la digestion de materia organica con fines de determinacion de metales pesados en una
muestra de arroz, se necesitan 200 ml de solucion de H2SO4 3N. Si se dispone de &cido sulfarico
de 40% y d=1,3 g/mL, (Qué volumen de acido concentrado debe medirse para preparar la
solucion? PM H2SO4=98 g/mol. R: 56,6 mL

32-. Para la determinacion de celulosa en un cereal, se necesitan 500 mL de &cido acético 0,2Mc.
¢Qué volumen de CH3COOH de 80% y d= 1,4 g/mL debe medirse para preparar la solucion?.
PM CH3COOH =60 g/mol. R:53mL

33-. ¢Cuéntos mL de &cido clorhidrico (HCI) comercial (98% p/p y d=1,8 g/mL) se necesitan
para preparar 2 litros de una solucion 3M?. PM HCI =36,5 g/mol



Conten
atomos.

Tema 3: Reacciones quimicas.

ido: Reacciones quimicas y tipos de reacciones quimicas segun el reacomodo de los

Contenido de entrada sugerido --- conceptos de: Simbolo quimico. Formula quimica. Ecuacion
quimica. Reaccion quimica.

Esquema.
Combinacién de simbolos quimicos

Formula quimica.
Que combinadas forman la
Ecuaciorl quimica.
Que representa’graficamente a

La reaccion Quimica.

Se considera pertinente escoger entre muchas clasificaciones de las reacciones quimicas aquella

caracterizada por el reacomodo de los a&tomos durante la ocurrencia del cambio quimico.

De este modo las reacciones se clasifican en:

Combinacion: Es una variedad del cambio quimico en la cual los dtomos de las dos
sustancias simples o compuestas reaccionan para formar un Unico compuesto.

Ej: SO,+H,0 —»H,S0s

Descomposicion: Es una variedad del cambio quimico en la cual una sustancia
compuesta reacciona para dar origen a dos o mas sustancias simples o compuestas pero

de menor complejidad estructural que la que le dio origen.

EJ. 2KCIOz——> KCI + 302
Sustitucion o desplazamiento simple: Es una variedad del cambio quimico en el cual una
sustancia simple mas activa, metal o halégeno, desplaza a otra de un determinado

compuesto.



Para la comprension de este tipo de cambio quimico es necesario tener presente el orden de
actividad de los elementos, el cual ha sido establecido de modo experimental.

Actividad de los metales: Li > Na> Ba> Ca >Mg> Al >Mn> Zn> Fe> Ni> Sn >Pb >Cu >Ag> Hg
>Pt >Au

Ej: Zn + FeSO4 —» ZnSO4 + Fe ; el Zn es mas activo que el Fe y lo
desplaza.

Actividad de los halégenos: F> Cl >Br> |

Ej: 2NaBr+Cl—» 2NaCl + Br2 ; el Cl2 es mas activo que el Broy lo
desplaza.

Doble sustitucion o doble desplazamiento:

Es una variedad del cambio quimico en la cual dos sustancias compuestas reaccionan dando
origen a otras dos nuevas sustancias compuestas, con un conjunto de propiedades diferentes

aunque esos productos son compuestos quimicamente analogos a los reactivos.

Ej: Sal + Sab— Sal + Sal

MgCl, + 2AgNOs—> 2AgCl + Mg(NOs),
EJ: Sal + Base ——» Sal + Base

CuCl, + 2KOH ——» 2KCI + Cu(OH);
EJ:  Sal + Acido —» Sal + Acido

AgNOs + HCI — 4  AgCl + HNOs

Atendiendo a la variedad del cambio quimico, ¢Cémo clasificarias las siguientes reacciones?

a) — KOH + HCI KCl + H,0
b) — 2K + Oz 2K20

c) —> 2Mg + 2HCI 2MgCl + H;
d) — 2HgO 2Hg + O3

e) —> 2Mg + 0 MgO



f) — Zn + HC ZnCl; + H»

8) — NaCl + AgNOs; AgCl + NaNO3
h) — Cr,03 + Al Al,0; + 2Cr
i) — Na,SO4 + BaCl; BaSO4 + 2NaCl

Tema 4: Estequiometria.

Contenido: Estequiometria, estequiometria de soluciones, titulacion, punto final y punto de
equivalencia.

Contenido de entrada sugerido ----- conceptos de:
Mol. Masa o peso molecular. Conversiones de unidades de capacidad. Conversiones de unidades
de masa. Notacion cientifica. Volumen molar.

Estequiometria: Es la parte de la Quimica en la que se realizan calculos matematicos
relativos a las cantidades de las sustancias involucradas en la reaccion.

Para realizar calculos estequiométricos es necesario comenzar con el balanceo de ecuaciones
quimicas sencillas, para lo que se recomienda el siguiente orden:
1ro) Balancear el o los metales.
2do) Balancear el o los no metales distintos del Hidrégeno y el Oxigeno.
3ro) Balancear el Hidrdgeno.

4to) Balancear el Oxigeno.

Ejemplo: H2SOs+ AI(OH); ——  Alx(SO4)3 + H20
1(Al) HoSO4 + 2AI(0OH)s —  Alx(SO4)3 + H20
2(S) 3H2S04 + 2AI(OH)s ——  Aly(SOs)3+ H20
3(H) 3 H2S0s + 2AI(OH); —» Alx(SO4)3 + 6 H20
4(0) Contar el namero de oxigenos. 18 en ambos lados de la ecuacion.

No todo el tiempo estan presentes los cuatro tipos de elementos sefialados en el orden anterior,
en estos casos se sigue la misma regla saltando el paso correspondiente a la clase de elemento
que no esté, por ejemplo:

Al;03 + F— AlF3 + Oz ; no hay Hidrdgeno.
1.AA)  AlLOs+F— 5  2AIF;+ 0



2.(F) AlO3+3F; —— 2 AlF3 + O

En este caso el 3er paso corresponde al balanceo del Oxigeno. También estd el problema de
igualar 3 atomos del lado de los reactivos con 2 del lado de los productos, es decir un nimero par
con otro impar, cuando esto ocurre se puede usar una fraccion como coeficiente de aquella
especie biatomica que esté sin combinar, el O-.

3.(02) ALO3+3F, —» 2AIF3 + 3/20;

También se requiere conocer los casos basicos del calculo estequiométrico:
Célculo estequiométrico, ler caso: Si se menciona de modo directo la ley ponderal que rige ese
cambio quimico.

a) Si ambos reactivos reaccionan totalmente.

Ejemplo: sabiendo que la relacion estequiométrica entre el Hierro y el Azufre es 7:4 ;Cuantos g
de sulfuro de hierro se obtienen al reaccionar 21g de Fe pulverizado con 12g de S?
Fe + S ——» FeS
21g + 129—, 33gde FeS;
La reaccion es completa, es decir ambas sustancias reaccionan completamente porque las
cantidades dadas son multiplos de la relacién estequiométrica 7:4.
b) Si ambas sustancias no reaccionan

totalmente.

Ejemplo: Se hacen reaccionar 20g de hierro con 80g de azufre; si el hierro y el azufre se
combinan en la relacion 7:4 para formar sulfuro de hierro (I1), ¢ Qué cantidad de FeS se obtendra?
Fe + S_, FeS
79 + 49 = 1lg 79 Fe—» 49S
20g + ?g = 79 20g Fe— XgS
Cantidad de azufre que reacciona = 11,439 ;
Cantidad de producto formado: 20g + 11,43g = 31,43g

En este tipo de problema comienza a notarse la existencia de un reactivo sobrante y otro
consumido completamente, en estos casos suele preguntarse ¢Cuanto sobra del reactivo en

exceso?



Calculo estequiométrico, 2do caso: Cuando las condiciones descritas en la redaccion del
problema da a entender cual sustancia esta limitando el proceso.

Con frecuencia se observan afirmaciones como “se combina o se hace reaccionar la cantidad
xxxx de cierta sustancia A con suficiente sustancia B”.... Aqui se puede interpretar suficiente
como que de esa sustancia solo se toma lo necesario aunque haya mas de ella, es decir B es el
reactivo en exceso, en consecuencia A es el reactivo limite y con el debemos establecer el calculo
de la(s) cantidad(es) de producto pedidas en el problema.

Un aspecto fundamental en la comprension del calculo estequiométrico es el conocimiento del
concepto de reactivo limite.

Las sustancias reaccionantes no tienen porqué consumirse completamente a razén de la
cantidad que exige la otra segun las dadas en el problema. Puede suceder que una de ellas se
acaba primero y detiene el curso de la reaccion, a ésta se le conoce como limite o limitante, y a
la que sobra se le conoce como reactivo en exceso. Debiendo realizarse los calculos
estequiométricos a partir del reactivo limitante.

Ejemplo: ¢Cuantos moles de Hidrogeno se desprenden al reaccionar 4,3 moles de Aluminio
con suficiente acido clorhidrico acuoso?

Al + HCl—— AICls + H»
Decir “suficiente acido clorhidrico ” indica exceso de él, por lo tanto el Al es el limitante, ademas
este es el Unico del que se conoce la cantidad.
Ecuacion balanceada: 2Al + 6HCI ——  2AICI; + 3H:
Segun la ecuacion: 2n Al——  3nH:
Segun datos del P: 4,3n Al—  Xn H> Xn H; = 6,45

Célculo estequiométrico, 3er caso: Si entre las cantidades de sustancias dadas no se conoce
cual es el reactivo limite.

En este caso se observa que el numero de reactivos es mayor que 1; por otra parte no se
conoce mediante la redaccion del problema la relacion estequiométrica exacta entre ellos (caso
1), cual se encuentra limitando el proceso.

Ejemplo: ¢Cuantos g de Al>(SOa)3 se pueden obtener cuando se ponen a reaccionar 270 g de Al
con 490 g de H2S04?



Al+ HSO0y —— Al2 (SOs)s + Hz

A partir de este punto se recomienda el uso del siguiente recurso para organizar el aprendizaje:
ALGORITMO

Verificar que la 1

Si 2 Convertir a moles

¢Los react.
son sust.
Puras?

Ecuacion esté balanceada A

Determinar la

Cantidad real

¢Elnro. de
reactivos

4. Establecer la «——No

5. Calcular los Relacion con es >1?
Moles de sust buscada La sust buscada
3. Buscar el reactivo
Limite y con el Convertir
el resultado

A las unidades pedidas

Explicacion:

1ro.- Revisar el balanceo: 2Al+ 3HSOs — Al2 (SO4)3 + 3 H2
2do. Conversién a mol: Al =270 g/27g-mol = 10n ; H2SO4 = 490/98g-mol = 5n
Recordar la formula madre de la cual se desprende el nro. de moles: Pm = g/n
3ro.- Establecer el reactivo limite:

Segln la ecuacion: 2 Al+ 3HSO4— Al2 (SO4)3 + 3 H2

Ec 2 moles de Al requieren 3 moles de H2SO4 ; pero en el problema hay:

Problema 10 moles de Al———»X moles de H2SOs ;
Del célculo anterior se concluye que 10n de Al requieren 15n de acido, se pregunta ¢se dispone
de 15n de &cido? No, solo hay 5n, entonces este es el reactivo limitante.

4to.- Se establece la relacion del R.L. con la sust. buscada y 5to.- calculo de n de sust. buscada



Ec 3n de H2SO4 produce 1n de Al (SOs)s
Problema 5n de H:SOs ———  Xnde Al> (SO4)3 ; segun el célculo anterior se

producen 1,66 n de Al (SO4)s.
6to.- Convertir a las unidades pedidas.

gde Al2(SO4)3 = nAl2(SO4)3 x pm Al2(SO4); =1,66nx 342 g/n =567,72 ¢

Esta cantidad obtenida mediante el calculo corresponde a la cantidad tedrica o rendimiento
teorico del proceso y corresponde al 100 % de eficiencia, es decir, es lo ideal dado por nuestros
calculos. Por otra parte esta el rendimiento practico o cantidad real que esta dado por la cantidad
de producto obtenido experimentalmente. En la préctica la cantidad de producto obtenido siempre
es menor que la predicha por la relacion estequiométrica, debido a reacciones colaterales, errores
del experimentador o los equipos empleados. Entonces el rendimiento del proceso se expresa en

términos de porcentaje y se calcula mediante la relacion:

Rendimiento practico

% de rendimiento = — — X 100
Rendimiento teorico
Ejercicios.
1) ¢Cudl es la masa de un dtomo de Carbono?

¢ Cuéntas moléculas hay en 10 g de ese compuesto?
¢ Cuantas moléculas de Oxigeno hay en 80 g de Oxigeno?
2) ¢Cudntos g de hierro (Fe) se necesitan para producir 25 g

de oxido de hierro (lll)?

Fe + O, —»Fe;03
3) ¢Qué masa de Oxigeno se requiere para que reaccionen
completamente 12 g de heptano (C7H1s)?

C/His + O0—— CO. + HO
4) ¢Al reaccionar 9 kg de Magnesio con 1400 g de Azufre

para formar Sulfuro de Magnesio (MgS). ¢ Qué reactivo es limitante y cual sobré y en que
cantidad?

Mg +S —» MgS



5 ¢Qué sustancia es limitante y cual es exceso al hacer reaccionar 20 g de cloro con 3 moles de
Aluminio para formar cloruro de Aluminio? ¢Cudl es la cantidad que sobra en gramos del
reactivo en exceso?

Al + Cl—» AICl;
6 ¢Cuantos g de H; se requieren para formar 3g de cloruro de Hidrégeno (HCI)?

H, + Cly — HCl

7) Al reaccionar 50 g de &cido salicilico y un exceso de anhidrido acético se obtuvieron 44,6
g de aspirina ¢Cual es el rendimiento de la reaccion?
C7H603 + CiHeO3 — CoHsO4 + C2H402
Acido salicilico  Anhidrido acético Acido acetilsalicilico  Acido acético
8)¢Cuantos g de Cloruro de Plomo (Il), puede obtenerse a partir de la reaccion entre 4 g de
Cloruro de fosforo (111), y 9 g de Fluoruro de plomo (I1)?

PbF, + PCls—— PFs + PbCl»
9) Con base en la siguiente ecuacion:
2Ag + 4HNOz3—_ 3AgNOz + NO + 2H>0

Se pregunta:
a-. Cuantos moles de NO reaccionan con 6,02 X 102 moléculas de HNOs?

b-. ¢ Cuantos moles de Ag seran necesarios para obtener 3 moles de H,0?

11-. iCual es la cantidad de benceno que debe consumirse para que el rendimiento sea de 32,5
% si la cantidad de dinitrobenceno (CeHsNO2) que se obtuvo fue de 10 g?

CeéHs + HNO3—» CeéHsNO2 + H20
12-. Dada la siguiente reaccién.
Fe + HxSO4 —» FeSOs + H>
Si reaccionan 10,4 g de Fe con 22 ml de acido sulfarico del 98 % de pureza y de densidad 1,89
g/ml.
Indica:

a-. Cudnto sobra del reactivo en exceso?
b-. ¢ Cudl es la relacién molar entre los reactantes y los productos?
c-. Cuanto Hidrdégeno se produciria si la reaccién tuviera un 30 % de rendimiento?

13-. éCudl sera el rendimiento de la reaccién, si 49 g de una solucién del 98 % de H;SO4
reaccionan con un mol de moléculas de HBr y se obtienen 2,65 x 102 moléculas de Bromo?

2HBr + HSO4 ———» H,SO3; + Br; + H20O



Estequiometria de soluciones.

El trabajo de laboratorio dificilmente se lleva a cabo mezclando tantos gramos de una
sustancia con otros tantos de x compuesto directamente, lo que si es habitual es mezclar
volumenes de soluciones de las diferentes sustancias en atencidon a la reaccion que se desea
observar. Por esta razon el estudio del célculo estequiométrico se hara considerando ese contexto.

En soluciones, el célculo estequiométrico ofrece la ventaja de determinar la concentracion
de algan reactivo mediante el conocimiento del volumen y concentracién del otro a través de un
procedimiento muy util llamado Titulacion.

Titulacion: Es un procedimiento utilizado para la determinacion de la concentracion de una
sustancia mediante la adicion controlada de reactivo para producir un cambio de color, reduccion,
oxidacion o formacion de complejos. Este cambio observado en las titulaciones se detecta a
través del uso de una tercera sustancia que no participa en la reaccién sino que como
consecuencia de ésta experimenta un cambio e indica que el proceso ocurrié de alli que su
nombre sea Indicador.

Punto de equivalencia: Es el momento de la titulacién en el que los equivalentes del titulante
se igualan con los equivalentes de la sustancia titulando. Vale la pena sefialar que esto ocurre a
nivel molecular y que por lo tanto no es apreciable de modo exacto por nuestros sentidos.
Titulante: Es el reactivo que se adiciona con una bureta para que reaccione con la sustancia a la
que se quiere analizar.

Sustancia titulada: Es la sustancia problema la cual se desea analizar.
Por equivalente se conoce al nimero de unidades de reaccion que aporta una sustancia en el
proceso y depende del tipo de reaccion, es decir, si es del tipo acido-base, o del tipo rédox u otra.

Si se trata de una reaccién acido-base las unidades de reaccién son el H" y el OH" responsables
del caracter de acidez y basicidad respectivamente. En el caso de las reacciones rédox las
unidades de reaccion son los electrones cedidos por el reductor o los captados por el oxidante.
Punto final: Es el punto en el cual el experimentador detecta el final de la reaccion atendiendo
al cambio del indicador bien sea por los sentidos o por otro medio indirecto.

Como consecuencia de la imposibilidad del observador para detectar con verdadera exactitud
el punto méximo de reaccion entre equivalentes, se origina una diferencia de medida entre el

punto final y el punto de equivalencia, a esta diferencia se le conoce como error de titulacion.



En atencidn a lo dicho anteriormente trataremos dos tipos de problemas para la estequiometria

de soluciones:

a-. Los que presenten reacciones acido- base, que se haran con balanceo y sin balanceo de la
ecuacion.

b-. Los que presentan reacciones de 6xido reduccidn que se haran Unicamente sin balanceo de
la ecuacion.

En Rx &cido-base:

Ejemplo: Cuéntos ml de una solucion 0,5 M de KOH se requieren para neutralizar
completamente 18 ml de una disolucion 0,245 M de H2SO4?

1ro. Balanceando la Ec: 2KOH +HSO0s — K2SO4 +2 H0
nH2S04 = 0,245 mol/l x 0,018 | = 4,41 x 1073
2n KOH » 1nH2S04
XnKOH —» 441x10°nHS0s ; nKOH=8,82x10%
M==; V=—
v T M
V=28,82x10° mol/ 0,5 mTOI V =0,01764 |
V =17,64 mi
2do. Sin balancear la Ec: KOH + H2SO40——»p K2SO4 + H20
Nos guiamos por los equivalentes, por lo que es necesario convertir de M a N
M H,SOs =0,245 N=Mxa ; Na=0,245x2=0,49eq/L ;
M KOH =0,5 N=Mxa ; N=0,5x1=0,50eq/L;
y N =eqg/v eq=NxV
Ega=Eqghb
NaxV
NaxVa=NbxVb ; Vb= aNp; :
0,49 N x 18 ml
Vb= """ - \p=17,64ml
0,50 N
Ejercicios.

1) Se requieren 45,7 ml de H,S0s 0,500 M para reaccionar totalmente con una muestra de 20 ml
de solucion de NaOH

HZSOA(ac) + NaOH(ac) _> NaZSO4(ac) + H20
Calcule la concentracion de la solucién de NaOH

2-. Calcule la molaridad de una solucién de NaOH si se requieren 48,0 ml para neutralizar 35,0
ml de H2304 0,144 M.



3-. (Qué volumen de solucion 0,115 M de HCIO. se requiere para neutralizar 50,00 ml de
NaOH 0,0875 M?

4-. ;Qué volumen de HCI 0,128 M se requiere para neutralizar 2,87 g de Mg(OH),?

5-. Si se requieren 45,3 ml de una solucion 0,108 M de HCI para neutralizar una solucion de
KOH ¢Cuantos g de KOH deben estar presentes en la solucion?

6-. ¢Cuantos ml de HCI 0,155 M se necesitan para neutralizar totalmente 35,0 ml de una
solucion 0,101 M de Ba(0H),?

7-. ¢(Cuantos ml de H,SO, 2,50 M se requieren para neutralizar 75,0 g de NaOH ?

8-. Si se requieren 37,5 ml de una solucién 0,250 M de HCI para neutralizar una solucién de
Ca(OH); ¢Cuantos g de Ca(OH), hay en una solucién ?

Rx rédox:
Conocimiento previo: Estados de oxidacion, saber establecer el estado de oxidacion,
Establecer el agente reductor y el agente oxidante, calculo de peso equivalente en reacciones
redox.
Ejemplo: ¢ Cuantos ml de HNO3 2M reaccionan con una muestra de Pb que pesa 2 g?

| Capto 3¢ |
Pb + HNOs—— PDb(NO3)2 + NO + H20
0 +1+45-2 +2 +5 -2 +2 -2 +1 -2

| |
Cedi6 2e

Agente reductor Pb, peso equivalente = 207,9/2 = 103,95

Agente Oxidante HNOs, peso equivalente = 63/ 3 =21 ; Noxid=2x3=6
Eqg Oxidante = Eq Reductor

N Oxidante x VV Oxidante = m Reductor/ peq Reductor

N Oxidante x V Oxidante = 2g / 103,95¢/eq

N Oxidante x V Oxidante = 0,019 eq

V Oxidante = 0,019 eq reductor/ N Oxidante

V Oxidante = 0,019 eq reductor/ 6 eq oxidante / L

V Oxidante = 3,20 x 103 L = 3,20 ml

Ejercicios

1-. ;Cuéntos g de agente oxidante reaccionan con 37,5 ml de agente reductor 2,5 N de acuerdo a
la siguiente ecuacion:

FeSO; + HBrO + HCI E— FeClz + HBr + H,SO4 + H.0



2-. El volumen de agente reductor 0,5 N necesario para reaccionar con 0,60 g del agente oxidante
segun la siguiente ecuacion:

MnO; + HCI ———— » MnCl; + Cl; + H0

3-. Calcule el volumen de solucidn de agente reductor 0,26 N que reaccionan con 30g de agente
oxidante de acuerdo a la siguiente ecuacion:

KMnQOs + HI + H»SO4 > I, + K;SO; + MnSOs + H,O

4-. ;Cuéntos g de agente oxidante reaccionan con 26 ml de agente reductor 0,9 N de acuerdo a la
siguiente ecuacion:

FeSO4 + HBrO + HCI —— » FeCl; + HBr + H,SO, + H,O

Anexos

La reaCfién quimica.

Que se eyidencia por

Cambio de color Variacion de temperatura

del sistema del sistema

Formacion o disolucion de un solido Desprendimiento de gas

Deteccion de un olor caracteristico

a) Cambio de color: En algunos procesos de transformacion de la materia se puede evidenciar el
cumplimiento de la reaccion a través de un cambio de color, lo cual se da por las
modificaciones en las configuraciones electronicas que tienen lugar durante la transformacion
de reactivos en productos y como éstas afectan la region del espectro de luz en la cual
absorben la radiacion.

Usualmente hay otra sustancia en el proceso ademas de los reactivos que se encarga de
“anunciar” que ocurri6 la reaccion mediante un cambio de su coloraciéon original, el
indicador.



En otros casos uno de los reactivos es el encargado de indicar el cumplimiento de la

reaccion porque el mismo cambia de color.

Ej.: en la reaccion: HCI + NaOH + Indicador—» NaCl + H.O; ocurrira un cambio de
color del cristaljno , rosado segun el orden en que se mezclen las sustancias.

b) Variacion de temperatura: Mediante el tacto podemos notar dos posibles efectos del
cumplimiento de la reaccion, uno es que el recipiente se caliente (reaccion exotérmica) y el
otro es que el recipiente se enfrie (reaccion endotérmica).

Ejemplos: CaCO3 + Calor —»  CaO + CO:
CO+ 0, ———» CO; + Calor

Investigue el concepto de reaccion exotérmica y reaccion endotérmica.
c) Formacién o disolucién de un sélido: Otra evidencia de que la reaccion se completd es

cuando de la interaccion entre dos soluciones acuosas resulta un solido. Esto se debe a que
uno de los productos formados durante la reaccidén es menos soluble que los reactivos en ese
solvente a las condiciones de presion y temperatura a las cuales esta ocurriendo la reaccion.

Ejemplo: AgNO3@e) + NaCla)y —» AQgCls) + NaNOgzge

Investigue el concepto de solubilidad.
d) Desprendimiento de gas: Algunas reacciones se evidencian por la formacién de un gas, el

cual se caracteriza porque sus unidades estructurales (moléculas) tratan de moverse con
mucha libertad y en consecuencia escapan del seno del liquido del sistema acuoso.

Ejemplo: Mg +2HCla) —» MgCl> + Hzg)

e) Deteccién de un olor caracteristico: El
desprendimiento de gas durante una reaccién quimica puede ir acompafiado de un olor si éste
es una de las caracteristicas de las unidades estructurales desprendidas.

Ejemplo:  Hzg + Nag —— NHs)

Cuando ocurre una reaccion quimica lo que pasa a nivel molecular es la ruptura y
formacion de enlaces quimicos. Estos enlaces son los que mantienen unidos a los atomos al estar
formando los compuestos y se dan por uniones o transferencias de electrones, luego la
modificacion de esos enlaces son los que producen los efectos antes sefialados y que captamos
por nuestros sentidos. Un cambio de color se debe al movimiento de los electrones y la
disposicion espacial de los atomos, la variacion de temperatura es por el cambio de la
estabilidad energética de las moléculas y que se relaciona con sus estructuras; los cambios de
estado se dan por el vencimiento o afianzamiento de las uniones de las unidades estructurales
dentro de las moléculas. En fin todo tiene que ver con la forma como se distribuyen y se unen los




atomos (enlazados mediante electrones) dentro de una misma molécula y como se intercambian
los mismos entre moléculas.



TEMA 5 EQULIBRIO QUIMICO

El equilibrio es un estado en el que no se observan cambios durante el tiempo transcurrido, por lo
tanto el equilibrio quimico se puede definir como un estado donde las concentraciones de los
reactivos y productos permanecen constantes con respecto al tiempo y esto se logra cuando las
velocidades de reaccion directa e inversa se igualan. Las caracteristicas generales del estado de
equilibrio quimico son:

e Solo se da en reacciones reversibles

e Las concentraciones de los reactivos y productos permanecen constantes.

e Es dindmico, a nivel molecular existen un gran actividad debido a que las
moléculas de reactivos siguen formando productos, y éstas a su vez reaccionan
para formar moléculas de reactivos.

e La condicion de equilibrio se puede alcanzar a partir de: los reactivos, de los
productos o de una mezcla de ambos.

e Lavelocidades de reaccion directa e inversa se igual en el equilibrio.

Ley de accion de masa: la constante de equilibrio

La ley de accion de masa, propuesta por los quimicos Cato Gulderberg y Peter Waage establece
que:

Para una reacciéon quimica reversible en estado de equilibrio y a temperatura constante el
producto de las concentraciones molares de las sustancias que se forman, dividido por el
producto de las concentraciones molares de las sustancias que reaccionan, cada una elevada a
su coeficiente estequiométrico, es constante (K).

Sea la siguiente reaccion hipotética:

aA+bB<E® cC+dD

La expresion matematica de la constante de equilibrio viene dada por:

[T [o]

" [A[B]

Es importante resaltar que los corchetes ([ ]) representan la concentracion molar del compuesto

cuando se alcanza el equilibrio, es decir, son concentraciones en el equilibrio.

Equilibrios homogéneos



Las reacciones reversibles homogéneas son aquellas en donde todas las especies
involucradas estan en la misma fase. Ejemplo:

2NO

() +O

2(9) =2 I\IOZ(Q)

Observe que todas las especies quimicas estan en la misma fase, es decir, todas estan en fase
gaseosas, por lo tanto, la expresion de la constante de equilibrio viene expresada de la siguiente
manera:

N

, /Es importante observar que al escribir la
[NO, | expresion de la constante de equilibrio:
c 2 e Laecuacién quimica debe estar balanceada.
[NOJ'[O;] >
e No seindica la fase en que se encuentra la
especie en la expresidon de la constante.

\ %

Equilibrios heterogéneos

Las reacciones reversibles heterogéneas son aquellas en donde las especies involucradas estan en
distintas fase. Ejemplo:

La constante viene expresada por:

_ [pcl,]’
" [RICLT

La concentracion de las especies solidas y liquidas permanecen constates ya que su densidad
tampoco no varia con la cantidad de la especie formada, por lo tanto la concentracién de PClz y
P4 la podemos pasar al lado izquierdo de la expresion y por ser constantes, pueden ser
combinados con la constante de equilibrio:



R] 1 |:> K - 1 4 Importante: )
c - c T T~ 1 i i
PCI Cl Cl De aqui en adelante las especies
[ 3] [ 2] [ 2] solidas y liquidas no se tomaran en
cuenta al escribir la constante de

VVeamos otro ejemplo:

equilibrio.
2205, +30y) [ 2Zn0 +280y) | )
< _[so.]
c 3
[©.]

Prediccion de la direccion de una reaccion quimica

Supongamos que tenemos la siguiente reaccion: Hy g,y + Iz(g)ﬁi 2HI ,,, la condicién de

equilibrio se puede alcanzar a partir de tres formas distintas, sin alterar el valor de la constante de
equilibrio a temperatura constate:

e A partir de los reactivos, en este caso cuando coloca en un recipiente cerrado Hz y I, el
sentido de la reaccidn se desplaza hacia los productos.

e A partir de los productos, si se coloca en un recipiente cerrado HI la reaccion comienza
desplazandose hacia los reactivos.

e A partir de una mezcla de de todas las especies, si colocamos en un recipiente cerrado Ho,
I y HI, valdria la pena preguntarnos hacia donde se desplazaria la reaccion. Para
responder a esta interrogante hay de introducir una nueva definicién, el cociente de

reaccion.
El cociente de reaccion (Q), es una
relacion de las concentraciones de los 4 Cociente de reaccion )
productos entre las concentraciones de aA+bB<€<=cC +dD los
reactivos, cada uno elevada a su [C]c_[D]d
coeficiente estequiométrico, similar a Q =—22——0 la
constante de equilibrio, pero con la [A]".[B],
diferencia que las concentraciones son [ ]O; Concentracién antes del equilibrio en un
punto antes de que se alcance el \_ J

equilibrio.



El célculo de Q¢ permite conocer el sentido hacia donde procederd la reaccion neta para
Ilegar al equilibrio, el criterio es el siguiente:

> 1 > Qc > K¢ La reaccion comenzara desplazandose hacia la izquierda.

> ) > Qc < K¢ La reaccion comenzara desplazandose hacia la derecha.

> 3 > Qc = K¢ Lareaccion esta en equilibrio.

Veamos un ejemplo de aplicacion:

1-. En un recipiente de 3.5 L y a 375 °C, se colocan 0.249 moles de N2, 3.21x102 moles
de Hz y 6.42x10% moles de NHs. Si la constante de equilibrio para la reaccion
N,y +3H, ] 2NH, ) es 1.2 a 375 °C, determine si el sistema esta en equilibrio y en caso

contrario en qué direccion procedera la reaccion neta.

Datos iniciales

Moles N2 = 0.249 moles
Moles Hz = 3.21x102 moles
Moles NH3=6.42x10* moles
V=35L

Ke=1.2a375°C

Para poder determinar si la reaccion esta en equilibrio o hacia donde procedera la reaccion
neta, es necesario calcular el cociente de reaccion (Qc) y compararlo con el valor de Kc

utilizando los criterios vistos anteriormente.

Planteamos la formula de Qc:

[NH3]02
3

[N.], [He],

Esta expresion requiere el célculo de las concentraciones antes del equilibrio, en nuestro
caso las iniciales, de cada una de las especies participante. Las concentraciones iniciales se

Q. =




calculan a partir de los datos de moles y volumen

n
IN,] = N, _ 0.249 moles _0.0711M
° Vv 35L
n -2
[H,] = H, _ 3.21x10°° moles _9.17x10° M
° VvV 35L
n -4
[NH3] _ M, 6.42x10™" moles _1.83x10“ M
° Vv 35L
Sustituyendo en la expresion de Qc:
(1.83x10*)’
Q. = =0.611

(0.0711)(9.17x10°)’

Comparamos el valor obtenido con K¢ y podemos concluir que como Qc < K el sistema no esta
en equilibrio, y la reaccion neta procedera hacia la derecha, aumentando la concentracion de
NH3 y disminuyendo las concentraciones de N2 y Ho.

Calculos bésicos en equilibrio quimico
Existen dos calculos bésicos referidos al equilibrio quimico:

e Calculo de K. a partir de datos en la condicion de equilibrio.
e Calculo de las concentraciones en equilibrio, a partir de las concentraciones iniciales y de
Ke.
Calculo de K a partir de datos de equilibrios:

2-. Se analiz6 1 L de una mezcla en equilibrio y se encontr6é que contenia 0.3 moles de CO, 0.2
moles de Cl> y 0.5 moles de COCl,. Calcule el valor de la constante de equilibrio para la
reaccion:

CO, ., +Cl

(9) 2(g

= COCly,,
Datos
V=1L

Moles CO = 0.3 moles
En el equilibrio /] Moles Cl> =0.2 moles

Moleg COCI, = 0.5 moles
Ke=?
Planteamos la expresién matematica para calcular la constante de equilibrio:
B [COCl, ]

“~[col[c,]



Las concentraciones que requiere la expresion anterior son cuando se alcanzan el equilibrio, el
problema plantea que se conocen el nimero de moles de cada especie en el equilibrio, por lo
tanto es posible calcular sus concentraciones:

n
[COC|2] _ Heocl, _ 0.5 moles _05M
Vv 1L
[cO]- Neo _ 0.3 moles _03M
1L

n
[cL,]= o, _ 0.2 moles _02M

\Y 1L
Sustituyendo en la expresién de Kc:

0.5 05

K — -
¢ (0.3)(0.2) 0.06
Calculo de las concentraciones en el equilibrio:
3-. Inicialmente se tiene una mezcla que contiene Hz y I> con una concentracion de 0.5 M

y 0.4 M respectivamente, a 430 °C. La constante de equilibrio para la reaccién
Hog + 1o 0 2HI, es 54.3 a esta temperatura. Determine la concentracion de todas las

especies cuando se alcanza el equilibrio.

Datos

[HZ]0 =05M
Inicialmente

[Iz]0 =04 M
K¢ =54.3a430°C
[Hz]eq =7?
[IZ]eq =?
[HI]eq =7

Planteamos la expresién matematica de la constante de equilibrio:
2
o __[H1]
c =T a1 3
[H][1.]
Las concentraciones que exige la expresion tienen que ser en el equilibrio, por lo tanto
procedemos de la siguiente manera:
Sea “x” la disminucion de la concentracion tanto del Hz y I para alcanzar el equilibrio,

segun la estequiometria cuando reacciona 1 mol de H2 se producen 2 moles de HlI, por lo tanto
cuando reaccionan “x”moles Hz se generan “2x” moles HI:



H, I — 2HI

+
Inicial (M) 0.5 0.4 0
Cambio (M) -X -X +2X
Equilibrio (M) (0.5-x) (0.4-x) 2X

De lo anterior se tiene que las concentraciones en el equilibrio son:
[H,], =05-x

[1,],, =04-x
[HI ]eq =2X
Se sustituye las concentraciones de equilibrio en la expresion de Kc:
2x)°
= (2x) =54.3

° (05-x)(0.4-x)
Procedemos a calcular el valor de “x”, para ello se linealiza la ecuacion:
(2x)* =54.3(0.5—x)(0.4—X)
Resolvemos las operaciones indicadas:
4x* =54.3(0.2—-0.5x—0.4x—x%)
4x? =54.3(0.2—0.9x— x2)

4x* =10.86—48.87x —54.3x"
Reordenando la expresion en el lado izquierdo de la igualdad:

4x? +54.3x* +48.87x—10.86 =0
58.3x> +48.87x—10.86=0

Los valores de los coeficientes son a =58.3, b =48.87 y ¢ = -10.86

Resolviendo la ecuacion de 2do. Grado:

| —48.87+./(48.87)% — 4(58.3)(~10.86)
= 2(58.3) Ecuacion general de 2do.

Grado:
L, 4887+ \2388.27 + 2532.55 ax’ +bx+c=0

1166 b Jb*—dac
, _ —48.87:+1/4920.82 X= o

116.6 -




_ —4887+70.14 2127

= =0.18
116.6 116.6
—48.87+£70.14 —-48.87-70.14 -119.01
X= X, = = =-1.02
116.6 116.6 116.6

Se descarta el valor de x» = -1.02 ya que es fisicamente imposible, debido a que no existe
concentraciones negativas.

Finalmente, con el valor de de x; = 0.18 se sustituye en las expresiones de las concentraciones
de equilibrio:
[Hz]eq =0.5-0.18=0.32M

[1,], =0.4-0.18=0.22M
[HI],, =2x=2(0.18) =0.36M

Factores que afectan el equilibro quimico: Principio de Le Chatelier

Las alteraciones que sufren los equilibrios pueden resumirse en el principio de Le
Chatelier que predice la direccion del desplazamiento de un equilibrio quimico y se puede
expresar de la siguiente manera:

Si un sistema quimico en equilibrio se somete a cualquier cambio,
qgue modifica la condicion de equilibrio, el sistema se desplaza
(reacciona) en sentido que contrarreste el efecto del cambio, hasta
alcanzar una nueva condicion de equilibro.

- J

Los cambios que se pueden hacer a un sistema en equilibrio quimico son:
e Cambios de concentracion.
e Cambios de presion y/o volumen.
e Cambios de temperatura.
e Efecto de un catalizador.

Cambios de concentracion:



e Si un sistema en equilibro afiadimos de una de las especies quimica (aumentamos su
concentracion) la reaccidn se desplaza en sentido de consumir la especie afiadida, de
forma tal de alcanzar nuevamente el equilibrio.

e Si un sistema en equilibro extraemos una de las especies quimica (disminuimos su
concentracion) la reaccion se desplaza en sentido de producir la especie extraida, de
forma tal de alcanzar nuevamente el equilibrio.

Ejemplo:

4-. Para el sistema: N,O, [l 2NO

5y » INdique hacia donde se desplaza el equilibrio si:

(9)
a-. Se aflade N2Os.

b-. Se extrae N2Oq

c-. Se aflade NO

a-. Si se afade N»O4, la reaccion se

desplaza en sentido de consumir la especie 4 Recuerde )
afiadida, es decir, se desplaza hacia la A+B—>C+D
derecha. Se consume Ay B y se produce C y

b-. Si se extrae N20s, la reaccion se D.

desplaza en sentido de producir el N2Oa, es

decir, se desplaza hacia la izquierda. Se consumeA(\:erBD(_y(s:eijB) duce Ay
c-. Si se afiade NO, la reaccion se desplaza \ / en
sentido de consumir el NO., es decir, se

desplaza hacia la izquierda.

Cambios de presién y/o volumen:

e Si un sistema en equilibrio se aumenta la presion total del sistema (por reduccién de
volumen), la reaccion se desplaza en sentido de generar la menor cantidad de
namero de moles gaseosos.

¢ Si un sistema en equilibrio se disminuye la presion total del sistema (por aumento de
volumen), la reaccion se desplaza en sentido de generar el mayor niumero de moles
gaseosos.

Ejemplo:

5-. Para la siguiente reaccion C, +CO,,, +2Cl, & 2COCI indique hacia donde se

(9) 2(9) 2(9) !
desplaza el equilibrio cuando:
a-. Se aumenta la presion total del sistema.

b-. Se aumenta el volumen del sistema.



a-. Si se aumenta la
presion total del sistema, la C +C02 +2CI
reaccion se desplaza en | (s) (9) P

sentido de que disminuya el
nimero de moles gaseoso,
ese caso se desplaza hacia la

Moles totales gaseosos = 3 moles

2(9)

2 2COCl,,
I\ J
g
Moles gaseoso totales = 2 moles

en

derecha.

b-. Si se aumenta el volumen (disminuye la presion), la reaccion se desplaza en sentido de
generar el mayor nimero de moles gaseosos, se desplaza hacia la izquierda.

Cambios de temperatura:

e Cuando se adiciona calor (aumenta la temperatura) a un sistema en equilibrio, a presion
constante, éste se desplaza en el sentido de consumir el calor afiadido. Se favorece la

reaccion endotérmica.

e Cuando se retira calor (disminuye la temperatura) a un sistema en equilibrio, a presion
constante, éste se desplaza en el sentido de generar calor. Se favorece la reaccion

Exotérmica.

Es importante resaltar que los cambios de temperatura son el Unico factor que puede modificar
el valor de la constante de equilibrio, aumentandolo o disminuyéndole, segun sea el caso.

-~

A+B@ZC+D AH®0

Recuerde

endotermica

A+ B +calor C+D

Exotermica

A+Bl C+D AH%0

exotérmica

A+B £

K endotérmica

C + D + calor

N

/

Ejemplo:

6-. Para el sistema: N,O, % 2NO,,, AH°=58KJ,

equilibrio si se:
a-. Aumenta la temperatura del sistema.

indique hacia donde se desplaza el



b. Extrae calor.

a-. Si se aumenta la temperatura se le
; ~ . . f \

esta afiadiendo (':f;tlor al sistema, por lo N,O,) | 2NO,,, AH°=58K]

tanto la reaccién se desplaza en

sentido de consumir el calor afiadido, es

endotermica

+calor [ 2NO

4 2
(9) Exotermica (@)

- J

decir, la reaccion se desplazara haciala | N,O
derecha, favoreciéndose la reaccion
endotérmica.

En este caso en particular, al desplazarse la reaccion hacia la derecha aumenta la
concentracion de producto y disminuye la del reactivo, trayendo como consecuencia un aumento
en el valor de la constante.

b-. Si se extrae calor al sistema en

N -, N,O, [ 2NO. AH® =58 KJ
equilibrio, la reaccion se desplaza en 274 2(0)
sentido generar calor, en
. ., endotermica
consecuencia la reaccion se desplaza N,O,, +calor [ 2NO,,,
. . . -y ¢} . 9
hacia la izquierda favoreciéndose la Exotermica

- J

reaccion exotérmica.

Al desplazarse la reaccion hacia la izquierda aumenta la concentracion del reactivo y
disminuye la del producto, trayendo como consecuencia una disminuciéon en el valor de la
constante.

Efecto de los catalizadores:

Un catalizador es una sustancia que aumenta la velocidad de una reaccidn al disminuir la
energia de activacion de la reaccion. El catalizador disminuye la energia de activacion tanto de la
reaccion directa como la inversa, por lo tanto no altera el equilibrio ni modifica el valor de la
constate.

Equilibrio i6nico

El equilibrio i6nico se puede definir como aquel que contiene iones entre los componentes
del sistema. Un ejemplo de ello lo constituye el equilibrio de la disociacion del acido acético.

La disociacion del acido acético es una

reaccion reversible e ilustra un ejemplo Disociacion del acido acético de un
CH,COOH +H,0[] CH,COO™ +H,0"




equilibrio idnico, note que en las especies involucradas existen especies con carga eléctrica

(iones).

Los electrolitos

Un electrolito es una sustancia que, cuando se disuelve en agua, forma una disolucion que
conduce la electricidad. Los electrolitos tienen la tendencia a disociarse en sus iones, tal es el
caso del acido acético.

Los electrolitos se clasifican en
y débiles, un electrolito fuerte es
se que se disocia completamente en
iones (reaccion irreversible), mientras
electrolito débil es aquel que se
en sus iones,
estableciéndose un equilibrio entre la
no disociada y sus iones (reacciones reversibles).

parcialmente

-

Disociacion de un electrolito fuerte
NaOH — Na" +OH"~
Disociacion de un electrolito débil
HNO, + H,00 NO, +H,0"

Acidos y bases

fuertes
aquel
sus

que un
disocia

especie

A continuacién se presenta las definiciones de acidos y bases segin la teoria de
Arrehenius y la de Bronsted y Lowry:

Definicion segun Arrhenius

Definicidén segun Bronsted y Lowry

Acidos

Bases

Acidos

Bases

Electrolito que
generan iones H*.

HCl > H" +CI-

Electrolitos que
generan iones OH".
NaOH — Na" +OH"~

Especie que
protones H.
HNO, +H,0[ NO, +H,0*

dona

Especie que acepta

protones H.

NH, +H,00 NH; +OH"

Los &cidos fuertes son electrolitos fuertes

Acidos Fuertes y débiles

se ionizan completamente en el agua, como ejemplo
tiene la ionizacion del &cido nitrico:

HNO, ., »> H

" +NO;,

(ac) 3(ac)

Proceso mediante el cual una

lonizacion

especie Se separa en sus

que
se



Los &cidos débiles son electrolitos débiles que no se ionizan completamente en el agua,
estableciéndose un equilibrio entre la especie disociada y la no disociada, como ejemplo se tiene
la ionizacion del &cido acético:

CH,COOH .

Acid  Base Base Acido
Conjugad  Conjugad

,+H,00 CH,COO,

(ac

, +H0,

(ac)

Segun la teoria de Bronsted y Lowry, el acido acético cede un proton H* al agua quien se
comporta como una base ya que recibe el protdn, originado dos iones, el ion acetato (CH3COOQO")
y el ion hidronio (Hz0"), que a su vez son la base conjugada y el acido conjugado de las especies
iniciales.

La constante de acidez

Por ser la ionizacién de los acidos débiles reacciones reversibles es posible que se alcance
el estado de equilibrio de la ionizacién, por lo tanto, se puede escribir la constante de equilibrio
para la ionizacion de un acido débil, que recibe el nombre de constante de acidez (Ka). Para la
ionizacion del acido acético, su constante de equilibrio se expresa de la siguiente forma:

_ [CH,CO0™ |[H,0" |

: [CH,COOH ]

Porcentaje de ionizacion de los acidos

Es la relacion porcentual del acido ionizado en equilibrio y la concentracion inicial del
acido. Sea HA un acido débil cualquiera, el cual se ioniza de la siguiente manera:

HA+H,00 A +H,0'

El porcentaje de ionizacion (%i) del acido viene dado por la siguiente expresion:

Porcentaje de ionizacion

%i =Mx100

[HA],

Donde:



[H30+]: Concentracion molar del ion hidronio en el equilibrio

[HA]. : Concentracién molar inicial del acido.
Bases Fuertes y débiles

Las bases fuertes son electrolitos fuertes que se ionizan completamente en el agua, como
ejemplo se tiene la ionizacion del hidroxido de sodio:

+OH .

NaOH .., — Na, (@)

(ac) (ac)

Las bases débiles son electrolitos débiles que no se ionizan completamente en el agua,

estableciéndose un equilibrio entre la especie disociada y la no disociada, como ejemplo se tiene
la ionizacion del amoniaco:

NHy ) + H,082 NH o +OH_

(ac)

La constante de basicidad

De igual forma que para los acidos débiles, las bases débiles establecen un equilibrio entre
las especies no disociadas y sus iones, por lo tanto se puede escribir la constante de equilibrio
para la ionizacion de las bases debiles que recibe el nombre de constante de basicidad (Kb). Para
la ionizacion del amoniaco, su constante seria:

< [NH, ]J[OoH" ]

" [NH,]

Ejemplos:

7-. Para cada uno de los siguientes acidos, escriba la reaccion de ionizacion, identifique base
conjugada y acido conjugado y escriba la constante de acidez,

a-. Acido férmico (HCOOH)
b-. Acido benzoico (CsHsCOOH)

a-. De acuerdo a la teoria de Bronsted y Lowry el &cido férmico cede un proton al agua quien
actua como una base (receptora del proton):

HCOOH, ., + H,0<¥= HCOO__, + H,O;;

(ac) (ac) (ac)



Base conjugada: HCOO"

Acido conjugado: H30*

[ HCOO™ |[ H,0" ]
[HCOOH |

La constante de acidez viene expresada por K, =

b-. De igual forma se procede para el Acido benzoico (CsHsCOOH):

CGHSCOOH(aC) +H,0& C,H SCOO(‘aC) + HSO(;C)
Base conjugada: CeHsCOO"
Acido conjugado: H3O*
[ C,H,COO™ |[H 0" ]
[CSH ;COOH ]

La constante de acidez viene expresada por K, =

8-. Para la etilamina (C2HsNH.) que es una base débil, escriba la reaccion de ionizacion,
identifique &cido y base conjugados, y escriba la constante de basicidad.

De acuerdo a la teoria de Bronsted y Lowry la etilamina recibe un proton del agua, quien
actiia como un &cido (dador del protén), de acuerdo a la siguiente reaccion:

C,HsNH, ) + H,03>C,H;NH . +OH"

Acido conjugado: CoHsNH:
Base conjugada: OH"

[C,H;NH; |[OH"]
[ C,HNH, |

La constante de basicidad viene expresada por K, =

La autoionizacion del agua:

El agua puede autoionizarse presentando un comportamiento tanto acido como basico, la
reaccion es la siguiente.

H,0+H,0g>H,0" +OH"



La constante de equilibrio Ky, se denomina constante del producto iénico, que es el
producto de las concentraciones molares de los iones HsO" y OH" a una temperatura en particular.

K, =[H,0" J[OH"]
Experimentalmente para el agua pura a 25°C las concentraciones de los iones son:
[H,0"] =1x10"M
[OH] = 1x107 M
El valor de Ky para esas condiciones es de 1x10-4
El pHy pOH

Puesto que las concentraciones de H:O* y OH" en disoluciones acuosas con frecuencia son
nimeros muy pequefio y, por lo tanto, es incomodo trabajar con ellos, Soren Sorensen propuso
una medida mas préactica denominada pH. EI pH de una solucién se define como el logaritmo
negativo de la concentracion del ion H* (0 HzO™).

pH =-log[ H,0" |
El pOH de una solucién se define como el logaritmo negativo de la concentracion del ion OH" .
POH = -log[ OH " ]

Clasificacion de las soluciones de acuerdo a su pH y pOH:

Escala de pH Escala de pOH

pH <7 Soluciones &cidas. pOH < 7 Soluciones basicas.
pH =7 Soluciones neutras. pOH =7 Soluciones neutras.
pH > 7 Soluciones basicas pOH > 7 Soluciones &cidas.

Relacion entre pH y pOH
Partiendo del producto i6nico de agua, se pude obtener una relacion entre las concentraciones de
los iones H3O" y OH", tal como se muestra a continuacion:

K, =[H;0" |[OH" ]
Aplicamos —log en ambos lados de la igualdad:
—logK, =— Iog([H30+][OH ‘])



Aplicamos la propiedad del logaritmo de un producto:

—logK,, =—(log [H30+] +log [OH ‘])

~log K, =—log[ H,0" |~log[ OH" ]

A 25°C el valor de Ky es 1x10* y por definicion de pH y pOH nos queda:
—log1x10™ = pH + pOH

Finalmente
Relacion entre pH y pOH
pH + pOH =14
Calculos bésicos para el equilibrio acido-base
9-. Se tiene una solucién de &cido acético (CH3COOH) al 0.75 M. Ka = 1.8x10° Determine.

a-. La concentracion de todas las especies en el equilibrio

b-. pH de la solucién.

c-. El porcentaje de ionizacion.

a-. Para el calculo de las concentraciones en el equilibrio a partir de la concentracion inicial y de

la constante de acidez se procede la siguiente forma:

paso 1: Escribir la ecuacion quimica de la disociacion del acido:

CH,COOH ,,, +H,0 CH,COQ,

(ac)

+H,0/,

(ac) (ac)

Paso 2: plantear la expresion matematica de la constante de acidez:

_ [CH,CO0™ |[H,0" |

: [CH,COOH]

Paso 3: Construir tabla de los cambios de concentracion:

CHsCOOH H.O — CH3COO HsO*
+ +
Inicial (M) 0.75 0
Cambio (M) -X +X +X

Equilibrio (0.75-x) X X



(M)
No se toma en cuenta el agua ya que no forma parte de la constante de equilibrio.

Del cuadro anterior tenemos que en el equilibrio las concentraciones de las especies presentes
son:

[CH,COOH | =0.75 -x
[H,0" |=x
[CH,CO0" |=x

Paso 4: sustituir las concentraciones de equilibrio en la expresion de Ka y despejar “x”

1.8x10° = — X
0.75—x

2
18x10° = —~
0.75—-x

Como el valor de Ka es del orden de 107, la cantidad disociada representado por “x” es muy
pequefia en comparacion con 0.75, por lo tanto despreciamos la “x”” de denominador.

NG NG

0.75-x 075

X2

1.8x10™° =
0.75

1.8x10° =

Despejamos x
x* =1.35x10"°

Jx? =1.35x10°

x=3.67x10° M

Para saber si la aproximacion es correcta calculamos la relacion porcentual entre el valor
de “x” y la concentracion del acido, si ese valor es menor o igual al 5%, podemos concluir que la
aproximacion hecha al desprecias “x” es aceptable.

-3
X 100 — 3.67x10
[CHSCOOH ]o

Como es menor al 5% la aproximacion es aceptable.

x100 = 0.48%

Finalmente, sustituimos el valor de “x” en las expresiones de concentraciones del paso 3:



[CH,COOH |=0.75 —x = 0.75 - 3.67x10° = 0.746 M
[H,0" |=x=367x10°M
[CH,COO" |=x =3.67x10° M

b-. El pH de la solucién se calcula aplicando la definicion y con la concentracion del ion HsO" en
el equilibrio:

pH = -Iog[H30+]

pH = -10g(3.67x1073)

pH =2.43

c-. El porcentaje de ionizacion se calcula aplicando la definicion:

%i = [H3O+] x100

[HA],

3.67x10°

%i X100 = 0.489%

10-. Se tiene una solucién de hidréxido de bario ( Ba(OH)2 ) al 0.015 M. determine el pH de la
solucion.

El Ba(OH). es una base fuerte por lo tanto s ioniza completamente de acuerdo a la
siguiente ecuacion:

Ba(OH), ., — Ba:2, +20H;

(ac) (ac)

Construirnos tabla de los cambios de concentracion:

Ba(OH), _— Ba? + 20H"
Inicial (M) 0.015 0 0
Cambio (M) -0.015 +0.015 2(0.015)
Final (m) 0 0.015 0.03

Observe lo siguiente:
1-. De acuerdo a la estequiometria por cada mol de Ba(OH) que reacciona se forman 1 mol Ba*

y 2 mol OH".
2-. La ultima fila de la tabla es la concentracion final ya que el hidréxido de bario es una base

fuerte por lo tanto no establece el equilibrio.



Con la concentracion del ion OH-, calculamos el pOH aplicando la definicion:
POH = -log[OH1]
pOH = -log(0.03) = 1.52

Como el problema requiere el pH, usamos la relacién entre pH y pOH para calcularlo:
pH + pOH =14

pH =14 — pOH
pH=14-1.52
pH =12.48

EJERCICIOS PROPUESTOS:
1-. Escriba la expresion de la constante de equilibrio para cada una de las siguientes ecuaciones
quimicas:

a—. 2NaHCO, , &= Na,CO, , +CO,, + H,O

b—. 2CO,,, &= 2CO, + Oy,

C—. 2ZnS, +30,,, €2Zn0, + 250,
d-.P

4(s) +502(g) z PAOlO(S)

e—. H,, +1y4%= 2HCI

f—. Hzo(,)lat H' +OH,

g—. Pbl, ¥ Pb? +2I
h-—

(ac)

.HCO;,,, + H,0,, ¥= H, 0, +CO,

2-. Diga si esta en equilibrio a 25 °C una mezcla que contiene 0.0205 moles de NO2 y 0.750
moles de N2O4 contenida en un matraz de 5.24 L. En caso negativo, ¢en qué sentido se desplaza
la reaccion?

N,O, ., %= 2NO

-3 o
(o) b K =4.61x10" a 25°C
3-. La siguiente reaccion tiene un K¢ = 2 a 1000°C
2COF, . ¥ CO,,, +CF

2(9) 2(9) 4(9)

Si 5 L de mezcla contiene 0.145 moles COF», 0.262 moles de CO2.y 0.074 moles de CF4 a
1000°C. ¢ Esta la mezcla en equilibrio?, En negativo, ¢En qué sentido se desplaza la reaccion para
alcanzar la condicion de equilibrio?.



4-. Para la reaccion:

2NO(g) + Br2<g) [ 2NOBr<g)

Se ha encontrado que en el equilibrio a 350°C la concentraciones son : [NO] = 0.24 M,
[Br] =0.11 M y [NOBr] = 0.037 M. calcule el valor de K.

5-. Considere el siguiente proceso de equilibrio a 686°C:

6(0)

2(g
Se analiza un volumen 2000 mL y se determind que la mezcla en equilibrio contenia 0.1 mol CO,
0.09 mol Hz, 0.172 mol CO,, 0.08 mol H20. Determine el valor de K.

)+H 0 CO(g)+H20(g)

2(9)

6-. Para la reaccion:
Hy(q) +COyqy @& H, 0, +COy;,

a 700 °C el valor de K es 0.534. si en un recipiente de 10 L se introducen 0.3 moles de H,O y 0.3
moles de CO. Calcule la concentracion de todas las especies en el equilibrio.

7-. Sea la siguiente reaccion:

3Fe(s) 4Hzo(g)ﬁ: Fe304(5) +4H AH° =-150KJ

2(9)
Explique hacia donde se desplaza el equilibrio e indique como varia la cantidad de H> (si

aumenta o disminuye), cuando una mezcla en equilibrio se somete a los siguientes cambios:

a-. Se agrega H20.

b-. Se eleva la temperatura.

c-. Se adiciona un catalizador.

8-. Considere la reaccién
ZS()2(9) + Oz(g)ﬁ: 2803(9) AH °= —1982 KJ

Explique hacia donde se desplaza el equilibrio e indique como varia la cantidad de O (si
aumenta o disminuye), cuando una mezcla en equilibrio se somete a los siguientes cambios:
a-. Se aumenta la temperatura.
b-. Se aumenta la presion total del sistema.
c-. Se extrae SO,.
d-. Se agrega un catalizador.
e-. Se triplica el volumen del sistema.



f-. Se aumenta la cantidad de SO:s.
9-. Para la siguiente reaccion

2NO,,, + 7H2(g)ﬁ 2NH, ) +4H,0,,

Explique hacia donde se desplaza el equilibrio e indique como varia la cantidad de NO>
(si aumenta o disminuye), cuando una mezcla en equilibrio se somete a los siguientes cambios:
a-. Se disminuye la presion.
b-. Se adiciona Ho.
c-. Se reduce el volumen.
d-. Se extrae NH3
e-. Se adiciona un catalizador.

10-. Para la siguiente reaccion en equilibrio:
PCl, ,&* PCl,,+Cl,, AH°=925KJ

Expligue hacia donde se desplaza el equilibrio cuando se somete a los siguientes cambios:
a-. Se eleva la temperatura.

b-. Se adiciona Cl».

c-. Se aumenta la presion total del sistema.

d-. Se extrae algo de PCls.

e-. Se adiciona un catalizador.

11-. Para la siguiente reaccion.
2Cl,, +2H,0,,/@ 4HCl , +0O,,, AH°=27Kcal

Explique hacia donde se desplaza el equilibrio e indique como varia la cantidad de Cl (si
aumenta o disminuye), cuando una mezcla en equilibrio se somete a los siguientes cambios:

a-. Se agrega Oa.

b-. Se extrae HCI.

c-. Se retira calor del sistema.

d-. Se aumenta la presion del sistema.
e-. Se agrega H-O.

f-. Se adiciona un catalizador.

12-. Escriba la ecuacién quimica de la disociacion de los siguientes electrolitos fuertes:



a-. HCI
b-. HCIO4
c-. LIOH
d-.KOH

13-. Escriba la ecuacion quimica de la disociacion de los siguientes acidos débiles, identifique la
base conjugada y el acido conjugado, y escriba la constante de equilibrio:

a-. Acido fluorhidrico (HF)

b-. Acido nitroso (HNO,)

c-. Acido benzoico ( CsHsCOOH)

d-. Acido cianhidrico (HCN)

e-. Acido hipocloroso ( HCIO)

f-. Acido acético (CH;COOH)

14-. Escriba la ecuacion quimica de la disociacion de las siguientes bases debiles, identifique el
acido conjugado y la base conjugada, y escriba la constante de equilibrio:

a-. Amoniaco (NHz3)

b-. Metilamina (CH3NH>)

c-. Piridina (CsHsN)

d-. Anilina (CeHsNH>)

e-. Etilamina (C2HsNHy)

15-. Calcule el pH de una solucién de NaOH al 0.01 M.

16-. Calcule el pH de una solucién de HCl al 0.1 M.

17-. Se tiene una solucion de CgHsCOOH al 0.5 M, K, = 6.3x10°. Determine:
a-. La concentracion de todas las especies en el equilibrio.

b-. El pH de la solucion.

c-. El porcentaje de ionizacion del acido.

18-. Determine el pH de una solucion de HCIO al 0.1 M, K, = 1.8x10°

19-. Se tiene una solucion de C¢HsNH; 0.15 M, Kp = 4.2x10%°, Determine:
a-. La concentracion de todas las especies en el equilibrio.



b-. El pH de la solucion.

20-. Calcule el pH para cada una de las siguientes soluciones:
a-.HI 0.01 M

b-. CH3COOH 0.3 My K, = 1.8x10°

c-. Ba(OH)2 0.12 M

d-. CsHsN 0.2 M y K, = 1.5x10°

21-. Calcule la concentracion de iones OH™ en una solucion de HCI 0.012 M.

22-. Calcule la concentracion de iones HsO™" en una solucién de NaOH 0.062 M.

23-. El pH de una solucién es de 3.3. Calcule la concentracion de iones H3O™.

24-. El pOH de una solucién es de 9.4. Calcule la concentracion de iones H3O™.

25-. El pH de una solucion es de 6.2. Calcule el valor de Ka del &cido sabiendo que la
concentracion inicial es de 0.01 M.

26-. Determinar la concentracion de iones OH" de una solucion de amoniaco (NHz) 0.11 M. Kp =
1.8x10°°.



