CUESTION 1.- En relacion a la afinidad electrénica:
a) Definela y explica su variacién en el sistema periédico.
b) Teniendo en cuenta los datos que se dan a continuacion, calcula la afinidad electronica
del I (g) mediante el correspondiente ciclo de Born-Haber.
DATOS: Calor estandar de formacion de Kl (s) = — 327 kJ - mol*
Calor de sublimacién de K (s) = 90 kJ - mol*
Calor de sublimacion del 4 (s) = 62 kJ - mot*.*
Energia e disociacion de,I(g) = 149 kJ - mof-*
Energia de ionizacién del K (g) = 418 kJ - mdl
Energia reticular del Kl (s) = — 633 kJ - mof.

Solucién

a) Afinidad electronica es la energia que se desprende cuando un 4tomo neutro, gaseoso y en su
estado electrénico fundamental, acepta un electrén en su nivel mas externo, para convertirse en un anion
gaseoso en su estado electrénico fundamental. Es la propiedad periddica que mide la tendencia de un
atomo para formar un anién.

Es obvio, que mientras mayor sea la ocupacion del orbital de valencia p, mayor seré la afinidad
electrénica de un elemento, pues de esta forma adquiere estructura electronica de gas noble muy estable.
Por ello, al avanzar en un periodo de izquierda a derecha aumenta esta propiedad,

Esta propiedad se incrementa al avanzar en un periodo de izquierda a derecha, pues en ese
sentido crece la carga nuclear y, en consecuencia, la atraccién del ndcleo sobre el electron aceptado.

En los grupos disminuye al bajar en ellos, pues el electron ganado se sitla en niveles energéticos
mas alejados y es menos intensa la atraccién nuclear sobre él.

b)
A"@ formacion
a)  K(s) + 2(s) > Kl (s)
2 A
AHl sublimacion AHZ sublimacion
K (9) 2 (4)
EAH3 ionizacion 5 AH4 disociacion
K(g) 21(g)
l l AHS afinidad electrénica
5 Energia reticular (U)
K@ + 7I(9)

De la expresién de obtencion de la energia de formacién del Kl, se obtiene la afinidad
electrénica del | (g), despejandola, sustituyendo valores y operando:
AHgs = AH; + AH, + AHz + AH; +AHs + U = AHs5=AHg¢ — (AHy + AH, + AH3 + AH, + U)
= AHs=-327-90- 62/2 — 418 149/2 + 633 = 307,5 kJ - mat.
Resultado: Afinidad electrénica del yodo = 307,5 kJ - mal".

PROBLEMA 1.- El gas N;O3 se descompone en los gases NO y NGe introduce una cantidad de
N,O3 en un recipiente de volumen constante, y cuando se alcanza el equilibrio a una temperatura
dada, la presion parcial del NQ es 0,26 atm y la fraccion molar del NO es 0,13.

a) Calcula el grado de disociacion del J}Da.

b) Calcula la constante de equilibrio K.

Solucién

a) Llamando glos moles de bD; (g) que se introducen en el reactar & grado de ionizacion,
los moles de cada especie al inicio y en el equilibrio son:

2R(g) = NO(9) + NQ(9).
Moles iniciales: oh 0 0

Moles en el equilibrio: gt (1 —a) R.o R.a
El nimero total de moles en el equilibriogsm—ny 0+ 2 -R.a =n-(1 +a)



n, Lo

La fraccion molar del NO esy\o = =
n, @+a) 1+a

, Y como su valor es 0,13, sustituyendo

valores y operando se tiene para el grado de ionizacion el valor: 91,—?};de dondex = 0,15.
a

b) La presion parcial del Ny la del NO son la misma, 0,26 atm, y como esta es la fraccion
molar por la presion total, de cualquiera de ellas puede determinarse la presion total. En efecto:

. . P(NO) __026 _
P(NO) =R- x(NO) de donde P_)((NO) 015 2 atm.
1+ 015

La presion parcial delJ0; es: P(NO3) = R - x(N,O3) =P, 911;—“ =2 atmgi%z =1,48 atm.
a

Llevando las presiones parciales a la ecuacion de la constante de equjliprigpé¢ando, se obtiene su
P(NO)[P(NO,) _ 0262

=0,0457.
P(N,0;) 148

valor: K =
Resultado: a)a = 0,15 = 15 %; b) K = 0,0457.

PROBLEMA 2 .- Se mezclan 100 mL de una disolucién 0,1 M de &cido nitroso, HN@on 150 mL
de otra disolucion que contiene 9,4 g de HNor litro de disolucion.

a) Calcula el pH de la disolucidn resultante, si los volimenes son aditivos.

b) Justifica, a partir de la K,, como afectaria al grado de disociacion la adicién de agua a
temperatura constante.
DATOS: K,=5,6 - 10*

Solucién

a) Los moles de HN{&n cada una de las disoluciones de HN@e se quieren mezclar son:

n(HNO) =M -V =0,1moles -T-0,1L=0,01 moles;

n" (HNO,) = 9,4 g/47 g - mot = 0,2 moles, que al encontrarse disueltos en 1 L de disolucién
proporciona a ésta la concentracion 0,2 M, luego, en el volumen que se toma los moles que presentes son:
n"=M"-V =0,2moles - L 0,15 L = 0,03 moles.

Al mezclar ambas disoluciones se obtiene una que contiene 0,004 moles totales ge HNO
disueltos en un volumen total de 250 mL, siendo la concentracion de la disolucion mezcla:

moles _ 004 moles

- volumen  0250L

Llamandoa al grado de disociacion, la concentracion de las distintas especies al inicio y en el
equilibrio es:

=0,16 M.

HN@ag) +HO () = NGO (ag) + HO" (aq)
Concentraciones iniciales: 0,16 0
Concentraciones en el equilibrio: 0,16 - @) 0,16 0,16 a
Llevando esta concentraciones a la constante de acidez del agigooperando aparece una

ecuacion de segundo grado, que resuelta proporciona el valor real del grado de ionjzagértir del

cual se determina la concentracién de los iones oxonios y de estos el pH de la disolucién mezcla. En

- + 2 2

NO, JBHO | 560074 __oLetlat Ol&r? + 56110 &r- 5610 =0, cuya

HNO, 016[(l-q)

solucién est = 0,0576 = 5,76 %.

La concentracion de iones oxoniosCH, es: [HO']1 = 0,16 -a = 0,16 - 0,031 = 0,0576 M, y el

pH de la disolucién es: pH-=log [H;0] = - log 0,0576 = 1,24,

b) La adicion de agua a la disolucion hace que decrezca la concentracion del acido, y al suprimir

a frente a 1 en el denominador de la expresién de la constante de equilipresuita que su valor seria

0

efecto: K, =

a= e gue pone en evidencia que la dilucion de la disolucion del acido incrementa su ionizacion, es
0
decir,a se hace mayor.

Resultado: a) pH = 1,24; b) La adicién de agua disminuye la ionizacion del acido.



PROBLEMA 3.- Se pasa una corriente de 50 A con un rendimiento del 75 % a través de una celda
electrolitica que contiene 305,9 g de AD; fundido. En el electrodo en el que se deposita el aluminio
ocurre la siguiente reaccion: Af* (I) — Al (s).

a) Completa la reacciéon y nombra dicho electrodo.

b) Calcula el tiempo necesario para depositar todo el aluminio.

Solucién

a) La reaccién completa que se produce e©Af — 2 AP () + 3T ()).

La reaccién de reduccion del catiéri’aiene lugar en el catodo.

Las semirreacciones de oxido-reduccién que se producen son:

Semirreaccion de reduccion:*A({l) + 3e — Al (s).

Semirreaccion de oxidacién: ZO- 4 — O, (g).

Multiplicando la semirreaccion de reduccién por 4 y la de oxidacién por 3, y sumandolas, se
eliminan los electrones intercambiados y se obtiene la reaccidn iénica ajustada:

4APF () +12€ — 4Al(S).

60 — 126 — 30(q).

4AFF () + 6T () — 4AI(s) + 3Q(g)

b) Los moles de AD; contenidos en la celda electrolitica son: 305,9,0Al % =3 moles.
g

La estequiometria de la reaccidn indica que 1 mol del soligd; Aroducen 2 moles del cation

Al** (1), los moles de cationes presentes en la cuba electrolitica son:
2moles AI®
3 moles AJO; - ———— =6 moles Af".
1mol Al,O4

Ahora bien, como el rendimiento es del 75 %, lo que realmente se deposita en el catodo como
aluminio solido son: 6 moles Al (5)170—50: 4.5 moles de Al.

A partir de la ecuacion deducida de las leyes de Faraday, se obtiene el tiempo que se necesita
para depositar en el catodo la masa de aluminio antes indicada. La semirreaccion de reduccion es:
Catodo: A" + 3¢ - Al

_nz[F _ 431396500AL%
I 50A

t =26.055s=17,24 h.

Resultado: b) t = 26.05%sh.

PROBLEMA 4.- En un recipiente de 10 L se introduce una mezcla de 4 moles de nitrégeno y 12
moles de hidrégeno. Se eleva la temperatura hasta 1.000 K y se establece el siguiente equilibrio:

N, (@ + 3H (@ = 2 NH;(g). En ese instante, se observa que hay 0,8 moles de
amoniaco en la mezcla gaseosa. Calcula:

a) La constante de equilibrio K.

b) La constante K, y la presion total de la mezcla gaseosa en equilibrio.

c) Las presiones parciales de los componentes en el equilibrio.

Solucién

a) Llamando x a los moles de Hue se ionizan, los moles al inicio y en el equilibrio de las
distintas sustancias son:

2() + 3H(@) = 2NH;(9).
Moles iniciales: 4 12 0

Moles en el equilibrio: 4 —x 12 - 3x 2 - x=»8=0,4 moles
3,6 moles 10,8 moles
La concentracion de las distintas especies en el equilibrio es:
6 moles 108 moles
N = moles :3, —036M:  [H]= moles _
volumen 10L volumen 0L

=1,08 M;




moles _ 08 moles

[NH3] = = =0,08 M.
volumen 10L
Llevando estos valores de concentracidn a la constante de equilibriogé€rando se tiene su
NH 5| 2
valor: K, = [NH] =998 14102

[N,]H,J*  o3e208°

b) De la relacion entre las constantes de equilibrio se obtiene el valgr de K
Kp=Kc- (R~ T4", siendo n = moles de productos menos moles de reactivos = 2 — 4 = — 2.

Luego, K, = 0,014 - (0,082 - 1006):L42 =2,1-10%
(00821000
La presion total en el equilibrioes::?=n-R-T=
nRIT _ 1448moles[0082atm(L [inol ~* (K ™ [LOOOK

Pt:
\% 10L

=118,7 atm.

¢) Conocidos los moles de cada una de las especies en el equilibrio, llevandolas a la ecuacion de
estado de los gases ideales, en las condiciones que se exponen, y operando se obtienen los valores de las
presiones parciales de cada componente del equilibrio:

_ n[RO _ 36moles0082atmL bnol ~* (K ~* C1000K

P.V=n-R-T= Py = =29,52 atm
2 V 10L
H,)IRIT  108moles[DP82atmlL (ol * [K ~* [LO00K
p, =NH)RO _ 108molestops2am = 88,56 atm
2 V 10L
NH,)RIT  008moles[DP82atm(L (ol "L (K ~* [L000K
P, = \3/) = esLOp anim_ =0,656 atm.

Resultado: a) K; = 1,4 - 105 b) K, = 2,1 - 10% P, = 118,7 atm. c¢) RN,) = 29,52 atm; B(Hy) =
88,56 atm; R(NH3) = 0.656 atm.

PROBLEMA 5.- El equilibrio de solubilidad del sulfuro de plomo es el siguiente:

PbS (s) = PbB*" (ac) + $ (ac). Justifica numéricamente las siguientes cuestiones:

a) Precipitara PbS cuando se mezclen Tomoles de Pb(N@), con 10° moles de NaS en 10
L de agua.

b) ¢ Qué compuesto es mas soluble en agua el CuS o el PbS?
DATOS: kps (PbS) = 1,0 - 1G% K, (CuS) = 4,0 - 10°

Solucién

a) La sal nitrato de plomo, Pb(i& se encuentra totalmente ionizada en agua, por lo que la
concentracion de iones plomo,?Pten la disolucién que se forma es:

[Pb?*] = moles/litro = 10° moles/10 L = 10" M. (1 mol PB* por 1 mol sal)

La concentracién de iones sulfurd; &n los 10 L de disolucién de sulfuro de sodio,S\yaal
totalmente ionizada, es:{$= 10° moles/10 L = 10 moles - [

Llevando las concentraciones anteriores al producto i6nico de la sal PbS y operando se obtiene
su valor: Qs= [P] - [§] =10*M - 10°M = 10" M, que comparada con el valor de la constante de
solubilidad, se comprueba que es bastante maygs> @, 0 que pone de manifiesto que se produce
precipitacion de la sal PbS.

b) El equilibrio de solubilidad del sulfuro de cobre (ll) es: CuS#s) C/* (ac) + & (ac).

La sal con menor valor de su producto de solubilidad es el mas insoluble, luego, el CuS es el méas
soluble por tener un producto de solubilidad mayor. En efecto, la estequiometria de sus equilibrios de
solubilidad es la misma, 1 mol de sal produce 1 mol de catién y 1 mol de anién, es decir, se producen los
mismos moles de los ionesPCU y §.

Al ser la solubilidad de las sales la misma que la de los iones, y determinarse por la raiz cuadrada

del producto de solubilidad, S,& , Se observa que la de mayor valor es la solubilighddS, lo que

indica que es esta sal la méas soluble. En efecto:



S(PbS) 5/K s =y 101072 =41010% =3,16 - 10°M;

S'(CuS)=,/KpS =4 4000728 =2.10°M™;

Como S” >> S, es la sal CuS la més soluble.
Resultado: a) al ser Qs >> K, hay precipitacion; b) Al ser S’ (CuS) >> S(PbS), la sal de cobre es la
mas soluble.

CUESTION 4.- Utilizando los siguientes valores de los potenciales normales de reduccion: E°
(Sr?*/Sn) = — 0,14 V; E° (C&'/Cu) = 0,34 V; E° (Fé'/Fe)=—0,44 V.
Justifica razonadamente y escribe las reacciones necesarias para su explicacion.

a) La espontaneidad o no espontaneidad de la reaccién quimica:

Srf*(ac) + Cu(s) — Sn(s) + C@' (ac).

b) Si se obtendra o no hidrégeno gaseoso al mezclar estafio metélico y HCI (ac) 1 M.

¢) Lo que ocurre al afiadir unas limaduras de hierro en una disolucién acuosa de CusO

Solucién

a) Una reaccion de oxido-reduccion es espontanea si su potencial o fuerza electromotriz es
mayor que cero, y éste se obtiene sumando los potenciales estandar de reduccion de las semirreacciones
de reduccion y de oxidacion, es decir:

ESeaccion= ESeduccion® E%xidacion= — 0,14 V + 0,34 V = 20 V. La reaccidn es espontanea por ser su
potencial superior a cero, obteniéndose estafio metdlico y el cation cobre.

b) las semirreacciones de oxido-reduccion son:

Semirreaccion de reduccion: Z2H 2é — Hy;

Semirreaccion de oxidacion: Sn — 2 e> Sif'.

El potencial de la reaccion es; &= E%equc+ E%xi¢ = 0,0V + (= 0,14 V) =—-14 V.

La reaccién no es espontdnea por ser su potencial negativo, lo que indica que no se obtiene
hidrégeno.

c) Si se produce reaccion, las semirreacciones serian:

Semirreaccién de reduccién: €+ 2€ — Cu;

Semirreaccién de oxidacion: Fe — 2 e> Fé™.

El potencial de la reaccion es;&e= ESequct E%xia = 0,34 V + (- 0,44 V) = - 0,10 V. el proceso
no es espontaneo y no tiene lugar la reaccion

0 — EO Q - FQ Q
E reaccion™ E catodo (reduccién)+ E anodo oxidacién — E zn t E Cu-





