QUIMICA FORMULARIO DE QUIMICA GENERAL ESO/BACHILLER

QUIMICA FORMULARIOS

ESTEQUIOMETRIA

Ley de AVOGADRO.

Volimenes iguales de gases distintos en las mismas condiciones de presiony temperatura, contienen el mismo
nimero de moléculas.
Ndmero o constante de Avogadro ( N, ): Es el nlimero de moléculas de cualquier gas contenidas en 22,4 L a
0°Cy a1 atmdsfera de presidn.
N, = 6,02 - 10%

Ecuacion general y ecuacion de estado de los gases ideales.

Sien un proceso varian la' Py el V, manteniendo la T constante, y sequidamente varian la Ty el V, quedando la
P constante, la aplicacion sucesiva de las leyes de Boyle-Mariotte y de Charles-Gay-Lussac proporciona la

expresion:

P 'V1: P>V,
T T2

Ley de las presiones parciales o de DALTON.

ecuacién general de los gases ideales PV=nRT

La presidn total ejercida por una mezcla de gases es igual a la suma de las presiones parciales que ejerce

cada gas, siempre que no exista reaccion entre ellos. Py =P, +Pp + ...

Presion parcial. Es la que un gas tendria si ocupara, €l solo, el volumen total que ocupa la mezcla de gases, a la

ny,RT
misma temperatura. Po =X, .Pr - otambién P, = T
DISOLUCIONES.

s &2 gr A
Concentracién centesimal 6 % en peso. %A=———— 100
gr totales
moles de soluto gr soluto

Molaridad. M = moles soluto =

\Y Masa molecular soluto

DISOLUCION (L)

*Iih moles de soluto

Molalidad.

kgdisolvente

moles A

Fraccion molar. AT
moles totales
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TERMODINAMICA
1.- PRIMER PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA. ENERGIA INTERNA.

1.1. calor. Q=m-c,(t; - t;)
2

1.2. Trabajo. Was2= I ~PdVv
1

* Proceso isobaro. Expansion o compresidn reversibles realizadas a presion constante.
2
Wis2)= I —PdV=-P(V,-V;1)
1

* Proceso isotérmico. Expansién o compresion reversibles realizadas a temperatura constante.

W(l—>2)= -nRT Lnﬁ o también W(1_>2):_n RT Lnﬂ
Vi P>
latm - L=10137
R=0,082atm-L/mol-K=28,314J / mol -K

1.3. Primer principio de la termodindmica

La variacién de energia interna, AU, de un sistema es igual a la suma del valor, Q, intercambiado entre el sistema y.

su entorno, y el trabajo, W, realizado por el sistema o sobre éste.

Q<0 W>0

AU=Q+W

Sistema

W«<0

Q>0
2. APLICACIONES. DEL PRIMER PRINCIPIO.

2.1. Proceso a volumen constante, isécoro

W=-P(V,-V:)=0
AU =Q+W

} AU=Q,

2.2. Proceso a_presion constante, isobaro

W=-P(V,-V1)
AU =Q+W

} Q. =AU +(PV,-PVi)=(U;+PV,)-(U:+PV,)=H,-H,=AH

Relacion entre los calores de reaccion a presion y volumen constante:

* Para reacciones entre sustancias condensadas (/iguidos o sdlidos), la variacién de volumen suele ser tan
pequefia que puede despreciarse, con lo que queda: AH=AU

* En reacciones en las que intervienen gases, puede suponerse un comportamiento ideal y aplicar la ecuacién
de estado de los gases ideales para calcular el trabajo de expansién: -~ P-AV=An-R-T

siendo An la variacién del nimero de moles de sustancias gaseosas en la reaccion.
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Resulta asi: AH=AU+ANRT
Si An=0 AH = AU ; Si An #0 AH = AU

3. ENTALPIA. ECUACIONES TERMOQUIMICAS.

La variacion de entalpia de una reaccion es la diferencia entre las entalpias de los productos'y las de los

reactivos, multiplicadas por el nimero de moles que indica la estequiometria.
AH=2(np ‘AHp )-2(nr "AH R )

Dada la reacci6n: aA+bB ———p cC+dD

La entalpia de la reaccidn serd:
AH, =[cAH(C) +dAH (D)] = [aAH , (A)+baH, (B)]

Si AH < 0 la reaccién es exotérmicay si AH > O lareaccién es endotérmica

Reaccion exotérmica. Es aquella que va acompafiada de un desprendimiento de.calor.

Reaccidn endotérmica. Es aquella que necesita que de continuo se le comunique calor desde el exterior,

3.1. Ley de Hess.

La entalpia de una reaccién quimica depende tnicamente de los estados inicial y final del sistema, siendo
independiente de los estados intermedios.

Cuando una reaccién quimica se puede expresar como suma algebraica de dos o mds reacciones, la variacién de
entalpia total es igual a la suma algebraica de las variaciones de entalpia que tienen lugar en cada una de las
reacciones parciales.

3.2. Entalpia de enlace.

Es la energia que hace falta para romper un enlace. Normalmente, se refiere a un mol de enlaces.

A H reaccion: L Eenlaces rotos ™~ L Eenlaces formados

Entalpia de formacion. Es el calor intercambiado al formar un mol de dicho compuesto a partir de los elementos

que lo componen en su forma mds estable.

La entalpia de los elementos quimicos en su forma mds estable y en condiciones estdndar se considera cero.
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SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINAMICA.

Concepto de entropia.

El grado, de desorden de un sistema se puede determinar mediante una nueva maghitud, termodindmica,

d Qrev
T

llamada entropia, 5. d S=

Variacion de entropia de una reaccion AS = z NProductos” SProductos' z NReactivos SReactivos

* Una reaccién en la'que se-produce un incremento del nimero de moles de gas, va acompafiada de un
incremento de entropia.

* Si el ndmero de moles de gas decrece, AS es hegativo.

* La entropia de cualquier sustancia a O K es cero

ENERGIA LIBRE DE_GIBBS

La relacién entre la variacién de entalpia de un proceso y la variacidén de entropia que tiene lugar en él se

establece mediante una nueva funcion de estado denominada energia libre de Gibbs.

Ecuacion de Gibbs - Helmholtz. |[AG=AH-T-AS|

Variacion_de la Energia Libre de una reaccion ‘ AG,= > n g A Gp= > Nk - A Grg

Criterios de espontaneidad
La tendencia de un proceso a producirse viene determinada tanto por el primer principio como por el segundo
principio de la termodindmica.
> El primer principio indica que un sistema tiende a evolucionar hacia los estados de menor energia.
> - El segundo principio asegura que los sistemas tienden a la entropia mdxima.
Para una reaccion que se lleva a cabo a T'y P constantes:
Si ' AG < 0 la reaccidn es espontdnea
Si. A6 = 0 la reaccién esta en equilibrio
Si A6 > 0 la reaccidn es no espontanea
Las reacciones, a presion y temperatura constantes, se producen espontdneamente en el sentido que decrezca

la energia libre del sistema.
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EQUILIBRIO
1.- CONSTANTE DE EQUILIBRIO. LEY DE ACCION DE MASAS.

[c1° [D]°
[A]* [B]°

Consideramos una reaccién reversible dadapor: aA+bB <4——» cC+d |[K¢=

En la constante de equilibrio referida a las concentraciones, éstas se expresan (mol/L).
En las constantes de equilibrio no se incluyen ni sélidos, ni liquidos puros.

Oftras expresiones de la constante de equilibrio.

b
ad ( PB ) L E, An
aAg <«— bBy K=" Kep=Kc (RT)
(Pa)
An ! es la variacion del numero de moles entre sustancias gaseosas. AN = (2 prodiitos - 2 NRoactives Jgas

2.- FACTORES QUE MODIFICAN EL EQUILIBRIO.

2.1. Variacion del equilibrio con la temperatura.

Un sistema en equilibrio se puede analizar como dos procesos que se producen de forma reversible,
endotérmico en un sentido y exotérmico en el contrario.
o El aumento de tfemperatura desplazarad el equilibrio en el sentido en que la reaccién absorba calor.
o El descenso de temperatura lo hard en el sentido en que se desprenda calor

2.2 Variacion del_equilibrio con la presion.

Al aumentar la presion total el equilibrio se desplaza en el sentido de favorecer la reaccion en que se
producen menos moles gaseosos.

Una disminucion de Ja presion total desplaza el equilibrio en el sentido de favorecer la reaccion en que se
producen mds moles gaseosos.

2.3. Variacion del-equilibrio con el volumen.

57 aumenta el volumen el equilibrio se desplaza en el sentido de favorecer la reaccion en gque se producen mds
moles.

2.4. Variacion del equilibrio con las concentraciones.

_BY

Dado el equilibrio: aA <+«——>» bB Kc= [A] :

Si aumenta la [A], para que no varie K¢ debe aumentar la [B], el equilibrio se desplaza hacia la derecha.

3.- PRINCIPIO DE LE CHATELIER.

"Toda variacion en algunas de las condiciones del sistema en equilibrio (T, P, V .y concentraciones), produce

un desplazamiento de éste que se opone a la causa que lo ha producido”

5 www.yoquieroaprobar.es



QUIMICA FORMULARIO DE QUIMICA GENERAL ESO/BACHILLER

QUIMICA FORMULARIOS

SOLUBILIDAD
La solubilidad de un soluto en un disolvente es la cantidad mdxima de soluto que se puede disolver en una cantidad
dada de disolvente o de disolucion a una temperatura determinada.

1.- PRODUCTO DE SOLUBILIDAD.

Consideramos una sal insoluble A;B,. En una disolucién saturada de dicha sal, en la que suponemos que la

parte disuelta se encuentra totalmente ionizada, existe un equilibrio dindmico entre la parte insoluble y los iones:

AnBi(s) o mA"g + B |Ks=[AT]" [B"]"

La precipitacion consiste en la aparicion de una fase sdlida (precipitado) en el seno de una disolucion, al
mezclarse dos disoluciones, cada una de las cudles posee un ion de una sal insoluble.
Q > Kps PRECIPITA , Q < Kps SE DISUELVE , Q =Kps SATURADA

1.1.- Relacion entre solubilidad y producto de solubilidad.

A, T maminem  Ke=[AT]" [B™]'=(MS)" (nS)

La solubilidad se puede expresar en mol/L o en g/L
1.2 - Factores gue influyen en la precipitacion.

1.2.1.- EFECTO DEL ION COMUN. AnB, +—>  mAT+nB™

Si-aumentamos la concentracién de uno de los iones (adicionando una disolucién que tenga un ion comin con
los de la sustancia insoluble), el equilibrio anterior se retrogradard hacia la izquierda, con lo que al disminuir la
disociacién de la sal su solubilidad se‘hard menor.

2.-  DISOLUCION DE PRECIPITADOS

Dada una sal insoluble A.B, , que se encuentra en equilibrio: AnB, > mA"T+nB™

Si disminuimos la concentracién de uno o de ambos iones, el equilibrio anterior, de acuerdo con el principio
de Le Chatelier, se desplazard hacia la derecha, provocdndose la disolucién total o parcial del precipitado, esto se
puede conseguir de distintas maneras.

2.1 - Por formacion de un dcido débil.

Si el anién de la sal corresponde a un dcido débil, la adicién de un dcido fuerte (que en su disociacidn
produce una concentracion elevada de cationes hidronio), provoca el desplazamiento del equilibrio de disociacidn
de la sal hacia la derecha, favoreciéndose su disolucidn.

Asi, por ejemplo, los'sulfuros, carbonatos, sulfitos, hidréxidos, oxalatos, boranos, cromatos,...., se
disuelven en dcidos fuertes, con formacién de los dcidos débiles: H;S, H,CO3, H.SOs, H,0;....

"Los hidroxidos y las sales insolubles de los dcidos débiles se disuelven en presencia de un dcido fuerte".

2.2 - Por _formacion de una base débil.

Algunos hidréxidos se disuelven en sales amdnicas. Los cationes amonio de la sal se combinan con los aniones
OH" procedentes de la disociacion del hidréxido, formdndose la base débil NH3 y desplazdndose el equilibrio de
disociacién del hidréxido hacia la derecha. Esto sucede a los hidréxidos de: Mg, Mn (II), Fe (IT).

2.3 - Por formacion de un complejo de estabilidad suficiente.
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ACIDOS Y BASES
Teoria de ARRHENIUS

En forma general la disociacidn de un dcido, seglin Arrhenius puede expresarse:
Acido > resto halogénico + H
AH +“—> A + H*
ACIDO. Es una sustancia que se disocia produciendo iones hidrégeno, H":
BASE. Es una sustancia que se disocia produciendo iones hidréxido, OH".

Teoria de BRONSTED-LOWRY

ACIDO. Es toda sustancia capaz de ceder protones.
BASE. Es toda sustancia capaz de aceptar protones.
Esta definicion conduce a la configuracion de dos parejas de dcidos y bases, los PARES CONJUGADOS:

HCl  + H,O i et 1 5 + H3O‘(uq)

dcido 1 base 2 base 1 dcido 2

CONSTANTE DE ACIDEZ.

Dada la reaccidn de equilibrio dcido-base: HA (o) + H20(y A (o) + —> H30" () La
constante de equilibrio para esta reaccién de ionizacién dcida, que se llama constante de acidez, estd dada por:
_lar]lm07]
v [HA]
El grado de disociacién (0 ) es el cociente entre los moles (o la concentracién) que se han disociado y los
moles iniciales (o la concentracién) de soluto.

_moles (concentracion) que reacciona
moles (concentracion) inicial

(100)

DISOCIACION .DEL AGUA.

El agua actia como un par dcido-base de Bronsted-Lowry:

Hzo + Hzo ¢ > H30* + OH"

dcido 1 base 2 dcido 2 base 1

Kw=[H:0"1[oH 1=10" Productoe iénico del agua

Medida de la acidez de una disolucion. Escala de pH.

Sérensen propuso una notacidh que consiste en caracterizar la acidez o basicidad de una disolucién por

una escala logaritmica negativa:

pH = - log[H’]: pOH = - log [OH'] "> pOH = 14
[Hs0" 15 [OH] ACIDA pH < 7
[H;0') = [OH]=10 "M NEUTRA pH = 7
[H30°] < [OH] BASICA pH > 7
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Fuerza de_dcidos y bases Ka K= Kuw

A un dcido fuerte (elevado valor de K,) le-corresponda una base conjugada débil (K, pequefia) y viceversa.

A veces en lugar de facilitar K, se proporciona pK, ~ pK; =-log K, '~ pKs = - log K,

DISOLUCIONES REGULADORAS . AMORTIGUADORAS O TAMPON.

El pH de las disoluciones corrientes varia bruscamente por dilucién o por pequefias adiciones de dcidos o
bases.
Disoluciones reguladoras. Son las disoluciones que contienen, en concentraciones relativamente elevadas, un dcido
débil (o una base débil) y su base conjugada (o su dcido conjugado), mantienen casi constante la concentracién de

iones H3O", esto es, el pH.

VOLUMETRIAS ACIDO - BASE.

La reaccidh de equivalencia entre un dcido y una base ho siempre se puede llamar, neutralizacion.

Si el dcido: HA 4—» A +H
y-la base: BOH <+—» OH +B’
reaccionan entre si: H+A +B"+OH <«—» A +B"+H,0

Silos iones A"y B* no sufren hidrélisis, la reaccién es una verdadera neutralizacién; en caso contrario es una
hidrélisis del anién o del catién, se debe hablar de "equivalencia".
En la equivalencia entre un dcido y una base el nimero de equivalentes de ambos tiene que ser igual.

n° equivalentes dcido = n° equivalentes base

V acido- Nacido = Vbase: Nbase —> Vacido (Mécido ) noH) :Vbase (Mbase N’ OH)
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ELECTROQUIMICA
PILAS GALVANICAS o PILA DANIELL.
Notacion de una Pila Galvdnica: Zn | Zn*?(1M) || Cu*3(1M)| Cu

Potencial de Electrodo. Fuerza Electromotriz de una Pila.

E pila™ Ecatodo” €anodo| ' Ecétodo > Ednodo

ELECTROLISIS
Leyes de FARADAY.

Primera ley: La masa de sustancia liberada en una electrdlisis es directamente proporcional a la cantidad de
electricidad que ha pasado a través: del electrolito.
Segunda ley: Las masas de distintas sustancias liberadas por-la misma cantidad de electricidad son directamente
proporcionales a sus pesos equivalentes.

El significado de ambas leyes se puede resumir en la siguiente expresion:

m=g;, Q=E, | t

m = masa de sustancia liberada en gramos I = intensidad en Amperios
t = tiempo en segundos Eg= equivalente electroquimico
Equivalente Electroquimico

Es la cantidad de electrolito'descompuesto o de sustancia liberada por 1 culombio de electricidad.

El paso de 1 mol de e” a través de una disolucién es capaz de liberar 1 equivalente-gr de sustancias.

Un faraday es la cantidad de electricidad necesaria para depositar por electrélisis 1 equivalente-gramo

de cualquier sustancia.

— I\/Ia‘sa‘molecular 0 Matémica 96500 - PEQ
ng |t m

electrones

De aqui se deduce: Peq

1 Faraday = 96500 C
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ESTRUCTURA ATOMICA

Nombre Valores ¢Qué determina?

o  Energia de cada nivel

Principal n=1.243"4, _.i e . Radio medio de cada nivel.
e Capa(K,L, M, N.,..)
NUMEROS e Forma del orbital
Secundario 1=0,1,2, 3, ...,(n-1)
e . Momento angular del electrén.
. azimutal s pdf
CUANTICOS e Subnivel energético.
e Orientacidn del orbital.
Magnético m=-l,...,0,.....+l
o _ Ndmero de orbitales del mismo tipo.
S=+1/2,-1/2 e Sentido de giro del -electrdn
Spin

alrededor de sueje

Principio de exclusién de Pauli:

En un mismo dtomo no pueden existir dos electrones con los cuatro valores de los nimeros. cudnticos
iguales.

Consecuencias:

i En unorbital sélo puede haber como mdximo dos electrones, que han de tener espines contrarios.
2" En el primer nivel pueden existir un mdximo de dos electrones, en el segundo ocho, en el tercero
dieciocho...

Estructura electronica de los dtomos

Configuracién electrénica:

Es la distribucién mds estable de los electrones en los orbitales
disponibles de los dtomos.
Principio de relleno:

Los electrones ocupan primero aquellos orbitales cuya energia sea
menor.

Principio de Hund é de la mdxima Multiplicidad:

Los electrones, al ocupar un subnivel, deberdn distribuirse en el
mayor niumero de.  orbitales - posibles - (mdxima _multiplicidad o

desapareamiento mdximo) y de forma que sus espines sean paralelos.
3

p ol pxl Pyl le y no sz pyl on
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PROPIEDADES PERIODICAS.

Radio Atomico.

Dentro de cada grupo, el radio atémico aumenta con el valor de Z, es decir, hacia abajo, ya que el niimero
de niveles electrdnicos crece en ese mismo sentido.

En los periodos cortos, el radio disminuye al aumentar. Z.

En los periodos largos la variacion es mucho mds irregular, existiendo dos minimos: uno hacia el centro del
periodo y otro en el halégeno correspondiente.
Radlio Ionico.

El radio de los cationes es menor que el de los dtomos neutros de que proceden, mientras que el de los
aniones es mayor.

En cualquier serie de iones isoelectrdnicos (con el mismo nimero de electrones), el radio iénico disminuye
al aumentar Z, pues a medida que aumenta la carga nuclear debe contraerse la corteza (que tiene la misma
configuracion electrénica para toda la serie).

Energia_de Ionizacion. Potencial de ionizacion

Es la energia minima necesaria para separar un electrén de un dtomo neutro gaseoso en su estado

fundamental.
Xg+ B ——> Xg' +e (Endotérmica)

En general, la energia de ionizacién en un aGtomo depende del tipo de orbital situado en el nivel mds externo en que
se encuentre el electrén que se trata de separar.
Decrece en el orden: s>p>d>f

En un grupo, /a E; disminuye al aumentar Z (hacia abajo), puesto que los electrones periféricos, al estar
mds alejados del nicleo (el radio atémico es cada vez mayor), sienten mds débilmente su atraccién.

En un periodo aumenta con Z (hacia la derecha), debido a la creciente carga nuclear.

Afinidad Electronica é Electroafinidad.

Es la energia que se desprende cuando un dtomo gaseoso en su estado fundamental capta un electrény se
convierte en un ién negativo gaseoso.
Xg e —»  Xg *+ A (Exotérmica)
En términos generales, la afinidad electrénica aumenta en cada periodo de izquierda a derecha y en cada
grupo de abajo arriba.

Electronegatividad.

Es la tendencia de un dtomo de ese elemento que forma parte de una molécula a atraer los electrones
hacia si.

Existen distintas escalas de electronegatividades, entre las que destaca la escala de Pauling:

En el sistema periddico la electronegatividad aumenta de izquierda a derecha y de abajo arriba, siendo

mdxima para el Fldor y minima para el cesio.
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ENLACE QUIMIcO
ENLACE TIONICO.

"El enlace ionico consiste en la unién por fuerzas electrostdaticas que se produce entre iones de signo

contrario".

Energia de red o energia reticular. Er=- M( 1- EJ
lo n
La energia de red aumenta al disminuir el radio'de los iones y al aumentar la carga.
En la energia de red influye también el indice de coordinacién, siendo mayor cuanto mayor sea el indice de
coordinacién

ENLACE COVALENTE.

Teoria de la repulsion del par electronico de la capa de valencia (TRPECV).

En la TRPECV se supone que los pares electrdnicos se ordenan de modo que haya uha separacién mdximay

minima repulsion entre los distintos pares.
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Moléculas en las cuales el dtomo central tiene uno o mds pares libres.

Clase de N° total de pares N° de pares Distribucion de No-de pares libres Geometria Ejemplos

moléculas electrénicos enlazantes pares electronicos

13 www.yoquieroaprobar.es
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