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LEYES BASICAS DE LA QUIMICA.
Leyes ponderales y volumétricas de la Quimica.
1. Ley de conservacion de la masa: Ley de Lavoisier.

En toda reaccion quimica la masa de las sustancias que reaccionan es igual a la masa de las sustancias que
se producen en la reaccion.

2. Ley de las proporciones definidas: Ley de Proust.
Cuando dos elementos se combinan para formar un compuesto lo hacen siempre en una proporcién
constante o definida.

3. Ley de las proporciones multiples: Ley de Dalton.
Cuando dos elementos se combinan para formar diferentes compuestos, las cantidades de uno de ellos que
se combinan con una cantidad fija del otro estan en relacion de nimeros enteros y sencillos.

4. L ey de las proporciones reciprocas: Ley de Richter.

Cuando dos elementos se combinan de forma diferente con un tercer elemento para formar distintos
compuestos, las cantidades de estos elementos que se combinan con una cantidad fija del tercero, son las
mismas multiplos o submultiplos que si estos dos elementos se combinasen entre si.

5. Ley de los volimenes de combinacion: Ley de Gay-Lussac.
Los volimenes de todas las sustancias gaseosas que intervienen en una reaccién quimica estan en una
relacion de nimeros enteros y sencillos.

6. Principio de Avogadro.
Volumenes iguale de cualquier gas en las mismas condiciones de presion y temperatura, contienen el
mismo nimero de moléculas.

Teoria atomica de Dalton

Los elementos estan formados por a&tomos, que son particulas materiales indivisibles.

Los atomos de un mismo elemento son iguales, en masa y propiedades.

Los 4tomos de distintos elementos son diferentes en masa y en propiedades.

Los compuestos estan formados por la unién de atomos en una relacién numérica sencilla. Estas
agrupaciones de atomos son las mismas en el mismo compuesto.
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Cantidades quimicas

Peso equivalente, equivalente-gramo o equivalente.
Es la cantidad de un elemento que se combina con 8,000 g de oxigeno o 1,008 g de hidrogeno.

Unidad de masa atdmica: uma.
Es la masa de la doceava parte de la masa del isétopo de carbono 12 (**C).

Namero de Avogadro: N, = 6,022-10%
Es el nimero de 4tomos que hay en 12 g de **C.
19 =6,022-10% uma

Unidad de cantidad de materia: Mol
Es la cantidad de sustancia que contiene un N de particulas.
La masa de un mol de sustancia es igual a su masa molecular expresada en gramos.




LEYES DE LOS GASES

Ley de Boyle Mariotte
Para cualquier masa de un gas, a temperatura constante, EI producto de la presion por el volumen es

constante.
PV =P'V'=Cte

12 Ley de Charles-Gay-Lussac

Para cualquier masa de gas, a presion constante, el volumen es directamente V V'

proporcional a su temperatura absoluta. ? - T_ =Cte

1 .
V=V,l+at =——— paratodogasideal
odrat) a=c s P 9

2% L ey de Charles-Gay-Lussac P P
Para cualquier masa de gas, a volumen constante, la presion es directamente — = — = Cte
proporcional a su temperatura absoluta. T T

Ecuacion general de los gases ideales.

ﬂ:ﬂ=Cte paralmoldeungasideallaCte=R PV =nRT R =0,082 atm|
T T K mol

_ _ 0 _m M = mRT _m _PM

Otras expresiones relacionadas... M =YV, P Vv P —R T

Ley de Dalton de las presiones parciales

En una mezcla de gases, cada gas ejerce una presion parcial igual a la que tendria si ocupase él solo todo
el volumen a la misma temperatura, y la presion total de la mezcla es igual a la auma de las presiones
parciales de todos los gases que la componen.

P=xF PT:zPi

Ley de Graham de la difusion de los gases.
Las velocidades de difusion de los gases son inversamente proporcionales las raices cuadradas de sus

densidades.
v _ V9
v, 4Jd,

Teoria cinética de los gases: Postulados y conclusiones.

1. Un gas esta formado por un nimero enorme de moléculas en continuo movimiento, de
traslacion, rotacion y vibracion, chocando eldsticamente entre si y con las paredes del recipiente.

2. La presién que ejerce el gas es debida a los choque de las moléculas contra las paredes del
recipiente.

3. Las moléculas son extraordinariamente pequefias comparadas con el volumen del recipiente, no
existiendo interaccion alguna entre ellas.

4. EIl calor consiste en la energia mecanica de las moléculas. La energia cinética media de
traslacion de las moléculas es directamente proporcional a su temperatura absoluta.

PV=%Nmu_2 PV=§kT Juz = 3KT
m

Ley de los gases Reales.

(P +Vi‘2j(v _b)=nRT




DISOLUCIONES

Tanto por ciento en masa
Numero de gramos de soluto en 100 gramos de disolucién

m (gramos de soluto)
My, (@ramos de disolucion)

% peso = 100

Tanto por ciento en volumen
Numero de cm? de soluto por 100 cm?® de disolucién

v (cm® de soluto)

% vol = T =
V (cm® de disolucion)

Gramos por litro
NUmero de gramos de soluto por litro de disolucidn.

_ m(gramos de soluto)
V (litros de disolucion)

g/

Molaridad
Numero de moles de soluto por litro de disolucién

_n(molesde soluto)
V (litros de disolucion)

Normalidad
Numero de equivalentes de soluto por litro de disolucién

_ n(equivalentes de soluto)
V (litros de disolucion)

Molalidad
NUmero de moles de soluto por kilogramo de disolvente

o (moles de soluto)
M (kg de disolvente)
Fraccion molar

Numero de moles de soluto respecto al nimero total de moles

n
X = —
n,+n,

Concepto de peso equivalente o Equivalente-gramo
Peso en gramos de una sustancia que reacciona o se combina con 1 gramo de hidrégeno. Es la unidad de
masa reaccionante de una sustancia. Las sustancias reaccionan equivalente a equivalente.

PM
valencia

Peq =

n° de equivalentes = n° de moles - valencia = N =val"-M

* Valencia para un acido o una base es el nimero de protones. H* o iones hidroxido, OH™ sustituibles.
Valencia para una sal el producto de la carga de los aniones por la carga de los cationes sustituidos.
Valencia para un oxidante o reductor es el nimero de electrones ganados o perdidos.



PROPIEDADES COLIGATIVAS.

Ley de Raoult del descenso de la presidn de vapor

La disminucion relativa de la presion de vapor de un liquido volatil a disolver en él un soluto no salino es igual a
la fracciéon molar de soluto.

P°—P

T:XS = P:XDPO

La presion de vapor del disolvente es igual a la presion de vapor del disolvente puro multiplicada por la fraccion
molar del disolvente.

Descenso crioscépico y aumento ebulloscépico.

Cuando a un disolvente volatil, se le afiade una cierta cantidad de soluto no salino, la presion de vapor
disminuye, como consecuencia de ello surge una disminucion en el punto de congelacién y un aumento en el
punto de ebullicion con respecto al disolvente puro. En ambos casos el aumento en el descenso en el punto de
fusion y el aumento en el punto de ebullicion son proporcionales a la molalidad de la disolucion.

2
AT =Kgm = KF:M ATy =Kgm =
1000AH

- RTo2 M,
®  1000AH,

Presion osmética.

Si suponemos una disolucién separada del disolvente puro por una membrana semipermeable, que deja pasar
solamente a su través las moléculas de disolvente. Cuando se alcanza el equilibrio aparece una diferencia de
presidn hidrostética entre la disolucion y el disolvente puro que Ilamamos presion osmotica.

La presion osmotica, wr, para disoluciones diluidas viene expresado por la ecuacién de Van’t Hoff.

7V =nRT = 7=CRT

Solubilidad:

Es la concentracién de una disolucion saturada, en equilibrio con el soluto puro.

En general la solubilidad de los compuestos solidos aumenta con la temperatura.

En general la solubilidad de un gas disminuye con la temperatura y es directamente proporcional a la presion del
gas sobre el liquido. Esta relacion se conoce como ley de Henry: S = kP;

Delicuescencia:

Si la sustancia es muy soluble en agua su disolucion puede tener una presion de vapor inferior a la presién de
vapor de agua habitualmente presente en la atmdsfera. Al exponer esta disolucidn al aire no solo no se evapora,
sino que por el contrario, absorbera humedad del aire, diluyéndose la disolucidn, hasta que la presion de vapor de
esta sea igual a la presion parcial del vapor de agua en el aire en contacto con la disolucion.



ESTRUCTURA ATOMICA

Particulas elementales

Carga Masa en reposo m]cllseo étog]o
Electron (€0 Je) |-1,610%C | 9,1096-10% kg | 0,005 uma Radioenm | 10 10
Protén (po ; P) 1610%°C | 1,6725:10% kg | 1,0073 uma
Neutrén (no ;N) 0 1,6748-10% kg | 1,0087 uma Representacion de un AY
atomo de un elemento z

Z: NUmero atémico = namero de protones del nucleo. Identifica al atomo.
A: NUmero masico = nimero de nucleones (particulas nucleares) del cnucleo
N: nimero de neutrones.

Is6topos:

Son atomos con igual nimero de protones Z, y diferente nimero de neutrones N.
Son atomos con igual nimero atémico Z, pero distinto nimero masico A.

Ondas y radiacién electromagnética

1 f 1
c=Af k=—=— f==
A C T
Ecuacion de Planck
E=hf
Espectro del &tomo de Hidrégeno, Ecuacién de Rydberg -
1
1 Lyman
1 1 1 2 Balmer
k= 7 =Rl 5 -— conn, >n, 3 | Paschen
. n 4 Brackett
5 Pfund

Postulados del modelo de Bohr

- Los electrones giran en torno al nlcleo en orbitas estacionarias y sin emitir energia

h
- Son solo posibles aquella érbitas en que su momento angular es un multiplo entero de h/2n: L = n2—
T

- Cuando un electron pasa de una drbita superior a otra inferior, la diferencia de energia se emite en
forma de radiacion electromagnética: E, —E, =h f




MECANICA ONDULATORIA

Principio de dualidad onda corpusculo de De Broglie.

A=

mv p

h h

Toda particula lleva asociada una onda electromagnética

Principio de incertidumbre de Heisenberg.

h
AX-Ap > —
P 2

T

No se puede conocer simultaneamente y con precision la posicion y la cantidad de movimiento de una particula.

Efecto fotoeléctrico

hf=hf,+mv
2

Energia del fotdn = trabajo de extraccion del electrén + Energia cinética del electron

Efecto Compton

Una radiacion electromagnética choca con un electrén, comunicandole parte de la

=2 +L(1—cos¢9)

m,c

aumentando su longitud de onda y dispersandose un angulo 6.

Numeros cuanticos

Hay cuatro nimeros cuanticos: n, I, m, y s.

Los tres primeros n, I y m

energia y saliendo esta

defi bital | Simbolo | nombre Valores posibles | Significado
zgr:gegelu:sg;clic? aequrﬁéisimz n Principal 1,2,3,4.. Nivel energético vy
probabilidad de existencia I dari tarEaljo ?9| Orbmfll.
electronica Secqn ario | 0...(n-1) Subnive energético y
- Cada una' de las nosibles 0 azimutal forma del orbital
combinaciones de Iosp cuatro | M Magnético | -1...0 ... +l Orientacién  en el
nGmeros cuanticos n, I, my s - €Spacio del Orb,'tal
definen el estado de un LS De spin -yt Giro del electrén?
electron.
I=0 | I=1 | 1=2 | I=3
Orbitales posibles s p d f
n |l |m S orbital N° maximo de € en el subnivel | N° maximo de é en el nivel
110 0 +% | 1s 2 2
5 0 0 +% | 2s 2 8
1 1,0,-1 +1 | 2p 6
0 0 +% | 3s 2
3|1 1,0,-1 +% | 3p 6 18
2 21 1! 01 _1! _2 + ]/2 Sd 1
0 0 +v% | 4s 2
1 1,0,-1 +% | 4p 6
Y12l 21002 |iw|ad 10 32
313210-1,-2,-3 |+, |4 14




CONFIGURACION ELECTRONICA

Es la representacion de la distribucién de los electrones de un atomo en los distintos orbitales en su estado
fundamental y para ello se siguen cuatro criterios:

- Principio de Afbau: En un atomo polielectrénico, los electrones ocupan los
orbitales de menor energia. El orden de los orbitales de menor energia sigue el
criterio de la suma de los dos primeros nimeros cuanticos: n + I, y a igualdad de
suma el que menor n tenga. Esto se muestra en el siguiente grafico.

- Principio de exclusion de Pauli: Dentro de un mismo 4tomo, no pueden existir
dos electrones con los cuatro nimeros cuanticos iguales.

- Regla de maxima multiplicidad de Hund: En un subnivel parcialmente ocupado,
los electrones se colocan lo mas desapareados posibles y con los espines
paralelos.

- A esto hay que afiadir que un subnivel d o f parcial o0 completamente ocupado
confiere cierta estabilidad que a menudo modifica la configuracion electronica.

e

Determinacion de la posicién de un elemento en la tabla periddica a partir de su configuracidn electrénica

Grupos os familias
4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

Periodos o Filas

~No ok WN -

le 1 2 3 4 5 6

flO fll le f13 f14 p p

d> & d* d® ¢ d° d® d°
fl f2 f3 f4 f5 f6 f7 f8 f9

Cuando la configuracién electrénica termine

- En un orbital s el elemento pertenecera al grupo de alcalinos o alcalinotérreos.
- En un orbital d el elemento pertenecera a los elementos de transicidn.

- En un orbital p el elemento pertenecera al los elementos metaloides.

- En un orbital f el elemento pertenecera las tierras raras: lantanidos o actinidos.

El grupo o familia se determina a partir del dltimo electron y el periodo a partir el Gltimo orbital s ocupado.
Ejemplo: ,; X : 1s* 2s* 2p° 3s® 3p°® 4s® 3d" 4p° 5s° 4d°

El grupo corresponde con el quinto grupo de los elementos de transicion, es decir, al 7° grupo

El periodo serd el correspondiente al 5° periodo.

Excepciones:

,Cr
. CU

: [Ar] 3d° 4s!
- [Ar] 3d" 4s!

57 La
g9 AC

- [Kr] 4d* 5s% 5p° 5d' 6s°
- [Kr] 4d™ 4f** 5% 5p° 5d'° 6s® 6p° 6d' 7s?

Se justifican por la estabilidad de los subniveles llenos o semilleros.



PROPIEDADES PERIODICAS

Son propiedades de los elementos que varian de manera gradual en la tabla periddica.

Propiedad periddica | Concepto Variacion | Variacion | Unidades
periodo familia medida
Energia o potencial | Minima energia necesaria para arrancar el -
de ionizacién, E; electrén mas débilmente unido de un atomo | Aumenta T eV/atomo
aislado en su estado fundamental. min. Cs Aumenta J/adtomo
max. He eV/mol
Afinidad Variacion de energia que tiene lugar cuando un - 2 J/mol
electronica AE atomo aislado y en su estado fundamental | Aumenta A t
capta un electron. max. Cl umenta
Electronegatividad | Atraccion que experimenta un atomo por una -
- . Escala de
par de electrones compartido con otro atomo. Aumenta ) Paulin
min. Cs Aumenta g
. 0..4)
max. F
Radio atdmico Mitad de la longitud de enlace entre dos « !
atomos de este elemento Aumenta
Aumenta

El radio catiénico es menor, y el radio aniénico es mayor, que el radio atémico correspondiente.

Elementos mas electronegativos Elementos mas electropositivos
F 0 Cl N Br [ S C Se P H Mg | La Ca | Sr Li Na | K Rb | Cs
40 [35 [30 [30 [28 [25 [25 [25 [24 [21 |21 .. [12 [10 [10 [10 [10 [09 [08 [08 |07

ENLACE QUIMICO

Es la union entre atomos par alcanzar una situacién mas estable que la de los atomos separados. Cualquier
teoria sobre el enlace quimico tiene que ser capaz de explicar cuatro aspectos fundamentales de la cuestion:

- La proporcion en que los atomos entran a formar parte de la molécula.

- La geometria de la molécula.

- La energia total de la molécula.

- Propiedades fisicas y quimicas de las sustancias que se forman.

Se consideran diversos tipos de enlace quimico, no habiendo una separacion tajante entre ellos, de modo que los
enlaces reales suelen representar situaciones intermedias.

Parametros caracteristicos de un enlace: Longitud de enlace, A; Energia de enlace y Momento bipolar, p.

Tipos de enlace
Enlaces intermoleculares: enlaces por puente de hidrégeno y enlaces por fuerzas de Van der Waals.

Enlaces Intramoleculares: 16nico, Covalente y Metalico.

Fuerzas intermoleculares de Van der Waals.
De orientacion entre dipolos permanentes.
De induccion entre un dipolo permanente y otro inducido
De dispersion entre dipolos instantaneos.
- En general son débiles y aumentan con el volumen molecular y el momento bipolar.

Fuerzas intermoleculares por puente de hidrégeno.
- Consiste en una atraccion electrostatica entre atomos de hidrogeno fuertemente polarizados por estar unidos a
un elemento muy electronegativo como el F o el O, y en menor medida con el N. Son relativamente fuertes.

Comparativa de energias de enlace
Enlace de Van der Waals Por puente de hidrégeno covalente
Energia de enlace | 0,1-35 kJ-mol™* 10 - 40 kJ-mol™* 125 - 800 kJ-mol™




Enlaces intramoleculares

Enlace Como se forma Propiedades
-Entre elementos de muy diferente | - Sélidos duros de alto punto de fusién y ebullicién.
electronegatividad (metal-No metal). - Solubles en agua y disolventes polares.
16nico - Por cesién y _captaci'én deé,y formacig’m de | - Conductores en d?solucién 0 fundidos_. ) o
los correspondientes iones, que interaccionan | - Formados por cationes y aniones que interaccionan eléctricamente.
eléctricamente formado redes cristalinas. - Ej.: NaCl
- Diferencia de Electronegatividad >1,7
-Entre elementos de muy parecida - Gases, liquidos o solidos blandos de bajo punto de fusion y
electronegatividad (No metal-No metal). 2 ¢ | ebullicion.
- Por comparticién de é para alcanzar el | § s | - Solubles en disolventes organicos o apolares.
octeto electrénico. 3 3 | - No conductores, aislantes.
- Forman moléculas discretas (compuestos g 3 | - Formados por moléculas discretas que interaccionan por fuerzas de
moleculares) o macromoléculas en redes | © € | van der Waals o Puente de Hidrégeno.
Covalente | cristalinas (compuestos atdmicos). - Ej.: Cl, H,0, He...
- Diferencia de Electronegatividad <1,7 - Sélidos duros de alto punto de fusién y ebullicién.
§ o | - Insolubles en general.
n O A
@ .2 | - No conductores, aislantes.
g g - Formados por 4tomos que comparten todos sus electrones de valencia
g® |en enlaces covalentes.
- Ej.: (SiOy)n, Diamante
- Entre elementos metalicos, de bajos | - Sélidos blandos o duros de més hien altos punto de fusion y ebullicion.
potenciales de ionizacién y con orbitales de | - Insolubles en general, aunque son atacados por &cidos.
Metalico valencia vacios. o - Alta conductivida_d eléctri,cay térmica. _ ) o
- Forman redes cristalinas en las que tanto los | - Formados por cationes y é en una red gque interaccionan eléctricamente.
é de valencia como los orbitales de valencia | - Ej.: Al, Fe.
pertenecen a todo el cristal.

El enlace covalente puede ser: sencillo cuando comparte un solo par de electrones, multiple (doble o triple)
cuando comparte mas de un par de electrones y coordinado o dativo cuando los electrones son aportados por un
solo 4tomo.

Orbitales moleculares
Son combinaciones de orbitales atdmicos y se producen por solapamiento de orbitales atémicos.

tipos Combinacién de orbitales atdmicos enlace Comparativa de Energia
$*S Mas energético
Sigmac |s+p Sencillo Maés estat?le
p + p (contacto frontal)
. - Menos energético
Pi 1t p + p (contacto lateral) maltiple MAas inestable

Geometria de las moléculas.

Para determinar la geometria de las moléculas podemos utilizar el modelo de repulsiones de pares de electrones
de la capa de valencia REPECV, que establece que los pares de electrones de valencia que rodean al 4&tomo, se
colocan lo mas alejados posibles los unos de los otros haciendo que las repulsiones sean minimas a fin de que la
molécula resulte més estable.

Diagramas de Lewis: Son representaciones de la molécula en las que cada 4&tomo se representa por su simbolo y
en torno a él se dibujan los electrones de valencia (electrones de la Gltima capa). Los electrones compartidos
formando enlace covalente se dibujan con rayas y los electrones sin compartir con puntos.

1. Se escribe la configuracion electrénica de todos los atomos de la molécula y se determina los electrones que
caben y los electrones que hay en la Gltima capa de cada a&tomo.
2. Se calcula el nimero de enlaces covalentes que hay en la molécula por medio de la siguiente regla:

" Zelectrones gue caben en la capa de valencia— Zelectrones de la capa de valencia
- 2

3. Se dibuja el diagrama de Lewis de la molécula.
4. Se calcula el nimero de pares de electrones que rodean a cada atomo. En el caso de enlaces dobles o triples se
consideran en blogque, como uno solo, los pares de electrones que forman el enlace multiple.

nGmero de atomos que
=  permanecen unidos al &omo  +
por enlace covalente

Pares de electrones que rodean

. pares de electrones sin compartir
a un atomo

5. Segln el nimero de pares de electrones que rodean al &tomo central la disposicidn de estos pares de electrones
sera: 2 - Lineal, 3 > Triangular, 4 = Tetraédrica.
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Pares de Disposicién Pares de Tipo de Forma de la ejemplos Angulo de
electrones electrones no molécula molécula enlace
compartidos
Lineal
2 Lineal 0 AX; o C > BeH,, CO, 180°
Triangular
3 Triangular 0 AX3 «&j BeF;, SO3 120°
Angular
3 Triangular 1 AX, O/‘D\D SnCly, SO, 1200
Tetraédrica
4 Tetraédrica 0 AX,4 {&@ CH,, SO% 109,5°
Piramidal
trigonal
4 Tetraédrica 1 :AXs (&j NHs, SO5> 109,5°
Angular
4 Tetraédrica 2 : AX ) ‘f‘D\D H.,0, CIO, 109,5°
Lineal
4 Tetraédrica 3 tAX, ‘{‘D HF, HCI

Hibridacion de orbitales
La geometria de las moléculas no coincide con la orientacién de los orbitales atdmicos, OA. Por esto, antes de
gue la molécula se forme, los OA entran en disposicion de favorecer la geometria molecular, transformandose
entre ellos mediante combinaciones adecuadas, resultando los orbitales hibridos, OH, que son orbitales atomicos.
Y esto no es mas que una aproximacién que utiliza la mecénica cuantica para interpretar la geometria que
presentan las moléculas.

Disposicién Orbitales Orbitales Tipo de Geometria Angulo de Ejemplos
atémicos hibridos molécula enlace

Lineal
180"

Lineal S+p sp AX, E-'_hx 180 BeH,, CO,

Plana trigonal

120

BeF;, SOg

120 SnCl,, SO,

Triangular S+s+p sp? AX;

o

Tetraédrica

CH,, SOZ

NH;, SO5*

H,0, ClO,
HF, HCI

g 5
__\I 19,5

Tetraédrica S+s+s+p sp3 AX, 109,5°
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TERMODINAMICA QUIMICA

Conceptos previos

Universo = Sistema + Entorno

Sistema Tipo Variables que lo definen
Abierto: cuando puede
intercambiar materia y energia con P,V,T,n
el ambiente. UH,S G
Parte del universo que aislamos . Cerrad_o: cuandg puede . . .
: intercambiar energia pero no - Extensivas e intensivas.
para su estudio : ' . . ]
materia con el ambiente. - Variables o funciones de estado:
Aislado: cuando no puede diferentes valores, diferentes
intercambiar ni materia y ni estados.
energia con el ambiente.

Cuando el valor de las variables termodinamicas se mantiene constante

En equilibrio en el tiempo

Espontaneo: si tiene lugar sin intervencién constante del exterior

Reversible: si se realiza a través de una sucesion continua de estados de
Cambios en el estado del sistema | equilibrio

Irreversible: si se realiza a través de cambios finitos de las variables
termodinamicas.

Trabajo termodinamico

W = Vs qv W= - Pest AV Pexr = Presion externa
- J.v1 Pex (Si pest = Ct€) Pint = presion interna W>0 W<0
Para un proceso reversible: Pexr = Pint =-pAV
A temperatura constante: V,
W =nRT In—= .
| Sistema
A volumen constante: W=0

Capacidad calorifica especifica y molar

Es la cantidad de calor que hay que transmitir a 1 kg (1 mol) des sustancia para elevar su temperatura 1 K.

CapaE: |.dad p = cte V = cte P,arg solidos y Para gases
calorifica liquidos
Especifica Cep Cev Cep = Cev
= +
Molar Cmp Cow Cmp = Cry Cmp = v + R
Calor termodindmico
T, d Equivalente mecanico del calor: Calor Calor

Q= In me.dT 1cal =418 Absorbido Desprendido
A presion constante: Q=mcg AT Q>0 Q<0

Q=nCm AT ‘ T
A volumen constante: Q=mcy AT

Q=ncCm AT l Sistema ‘
A temperatura constante: Q=0

Principio cero de la termodinamica

Define el "equilibrio térmico". Si dos sistemas A y B estan a la misma temperatura, y B esta a la misma
temperatura que un tercer sistema C, entonces A y C estan a la misma temperatura.
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Primer principio de la termodindmica Criterio de signos
. . Proceso endotérmico
La energia de universo permanece constante Q>0
AU niverso = 0 AUsistema = = AUegntomo v
AU = Ufingl = Uiniiat | AU=Q + W Trabajo de compresion Trabajo de expansion
» Sistema >
W>0 W<0
Entalpia
H=U+PV ¥ Q<0
AH = AU + A(pV) Proceso exotérmico

Para sélidos | ParagasesaT cte.

proceso | V =cte p =cte Endotérmico Q> 0 | Exotérmico Q <0 y liquidos

AU=Q, |AH=Q, [AU>0 AH>0[AU<0 AH<O

AH = AU AH=AU+AnRT
Q=Qy Qp=Qu+AnRT

La Entalpia es el calor intercambiado a presion constante
El calor no es una funcion de estado, pero el calor a volumen o presién constante (Q,, Q) si lo son.

Las entalpias de reaccion se calculan a partir de la ley de Hess, a partir de entalpias de formacién o bien a partir
de entalpias de enlace.

- Ley de Hess

El calor que se absorbe o se desprende en una reaccién quimica realizada a presién o volumen constante es
siempre el mismo, tanto si se realiza en una o varias etapas.

- Entalpia estandar de formacion de un compuesto AH".

Es la variacion de entalpia correspondiente a la formacion de un mol del compuesto a partir de sus elementos,
en condiciones estandar.

La entalpia de formacion de los elementos, en condiciones estandar, es igual a cero.
- Entalpia de reaccion H,.

Es la diferencia entre la entalpia de formacidon de los productos y la entalpia de formacion de los reactivos por

sus correspondientes coeficientes.
0 0 0
AH, = E H; - E Hy _
Productos Re activos

- Entalpia de enlace

Es la energia necesaria para romper un mol de enlaces entre dos atomos.
0 _
AH r z H Enlace Reactivos Z H Enlace Produ cots

La H enlace se debe multiplicar por el nimero de enlaces entre atomos en cuestion.
La H de enlace que se rompe es >0y la H de enlace que se forma es <0.
La ecuacién solo es valida cuando reactivos y productos estan en fase gaseosa.

- Ciclo de Kirchhoff

Para determinar la AH a una temperatura T’ si se conoce la 4H a otra temperatura (condiciones estandar).

AH, =AH, + [ AC,dT 6 AH;. = AH; +AC,dT  (siC,, =cte)

13



Segundo principio de la termodindmica

La entropia del universo aumenta.

ASniverso > 0 Proceso irreversible ASniverso > 0

Proceso reversible ASniverso = 0

- Entropia S (estado mas probable, de jdesorden!, de un sistema)

ds = Qrev AS:jTZ% AS = Qe
T n T T

Qrev €5 el calor que se absorbe o se desprende en un proceso reversible.

Tercer principio de la termodindmica

(siT =cte)

Es imposible alcanzar una temperatura igual al cero absoluto mediante un nimero finito de procesos fisicos.
En el cero absoluto, una sustancia pura y perfectamente cristalina (infinitamente ordenada) tien un valor de

entropia, S, cero.

- Entropia estandar deformacién de un compuesto

Es la variacion de entropia que corresponde a la formacién de un mol de compuesto a partir de sus elementos en

condiciones estandar.

0 _ 0 0
AS f = z SCompuesto - z S Elementos
E igualmente se define la entropia estandar de reaccion

0 _ 0 0
ASR - z SProductos - z SRe activos

Energia de Gibbs o energia libre G

La energia libre de Gibbs nos define la espontaneidad del proceso.

G=H-TS |AG=AH-A(TS) | AG=AH-TAS (aT cte)

AG? = AH{ —TAS?

0 _ 0 _ 0
AGfeaCCién - Z AGf productos ZAGf reactivos

Proceso Equilibrio | Proceso
espontaneo imposible
AG <0 AG=0 AG >0

Donde cada AG': se debe multiplicar por su correspondiente coeficiente estequiométrico y donde la energia libre
de Gibas de formacion de los elementos, en condiciones estandar, es igual a cero.

Si un proceso es ...

Exotérmico y méas desordenado Es espontaneo

AH<0 'y AS>0 AG<0

Endotérmico y menos desordenado | Es imposible

AH >0 y AS<O0 AG >0

Exotérmico y menos desordenado |AH| > | TAS] es espontaneo

AH <0 y AS<O0 AH = TAS esta en equilibrio
|AH| < | TAS] es imposible

Endotérmico y mas desordenado AH < TAS es espontaneo

AH >0 y AS>0 AH = TAS esté en equilibrio
AH > TAS es imposible
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CINETICA QUIMICA

- Velocidad de reaccion.
Es el cambio en la concentracion de los reactivos o productos con respecto al tiempo en una reaccion quimica.

aA + bB —» cC + dD
__1d[A]__1d[B]_1d[c]_1d|D]

a dt b dt ¢ dt d dt

- Ecuaciones cinéticas.
Es una ecuacion que expresa la velocidad de reaccién en funcién de la concentracion, la temperatura y/o el
catalizador. Es una ley experimental.

v = f (concentracién, temperatura, catalizador)
v=k[A]'[B

K: es la constante de velocidad que es funcién de la temperatura y el catalizador.
o orden de reaccidn respecto del reactivo A.

f3: orden de reaccidn respecto del reactivo B.

Orden global de reaccién = o +

- Mecanismos de reaccion

Es la secuencia de etapas elementales que explican la manera por la que los reactivos se transforman en
productos.

En las reacciones elementales, y solo en ellas, se denomina molecularidad al nimero de moléculas que
intervienen en el proceso.

La velocidad de un proceso viene determinada por la etapa limitante, la mas lenta de todas las que conforman el
mecanismo de reaccion.

- Teoria de las reacciones quimicas.

Teoria recolisiones.
- Para que una reaccion se produzca es preciso que las moléculas reaccionantes choquen.
- Pero estos choques han de ser eficaces: con la suficiente energia y con la adecuada orientacion.

Teoria del estado de transicion.
- Admite que la reaccidn transcurre formandose un intermedio de reaccién llamado estado de transicion
o complejo activado. Este estado transitorio es inestable y evoluciona a otro estado mas favorable.
- Lo que determina si una reaccion es rapida o lenta es el valor de la energia de activacidén, o energia
necesaria para alcanzar el complejo activado.

- Factores de los que depende la velocidad de reaccidn.

- Naturaleza de los reactivos: caracteristicas quimicas, estado fisico y grado de division de los reactivos.
- Concentracion: como ya se vio en la ecuacion cinética. Al aumentar la concentracién aumenta los choques.

- Temperatura: la constante de velocidad viene determinada por la ecuacién de Arrhenius.
k — Ae—Ea/RT
k: constante de la velocidad de reaccion

A: factor de frecuencia
E.: Energia de activacion

- Catalizadores: Son sustancias que, aun en cantidades muy pequefias, varia en gran medida la velocidad de un

proceso quimico sin apreciar apenas ningin cambio en si mismo. Al disminuir la E, aumenta la constante de
velocidad segun se aprecia en la ecuacion de Arrhenius.
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EQUILIBRIO QUIMICO

- Concepto de equilibrio

Es un estado del sistema en el que no se observan cambios a medida que trascurre el tiempo, a pesar de que la
reaccién continla y este se establece cuando existen dos reacciones opuestas que tienen lugar simultdneamente a
la misma velocidad.

d

aA + bB _~— c¢C + dD

Vi

Constante de equilibrio: En el equilibrio se cumple...
Vg =kKq [A]a [B]b y Vi = ki[C]C[D]d

«_-LcI' bl

" [Ar (el

- Ley de accion de masas, LAM (Guldberg y Waage).

En un proceso elemental, el producto de las concentraciones en el equilibrio de los productos elevados a sus
coeficientes estequiométricos, dividido por el producto por las concentraciones en el equilibrio de los reactivos
elevadas a sus coeficientes, es una constante para cada temperatura, llamada constante de equilibrio.

y en el equilibrio Vy =V,

o

D

- Formas de expresar la constante de equilibrio:

La constante de equilibrio en funcién de la
presion

c d
Ky =22
Pa Ps

La constante de equilibrio en funcién de la
concentracion.

. _[cT oy

" [Ar[e?

Relacion entre K. y K,

K, =K, (RT)™

Para sistemas homogeéneos en fase gaseosa | para sistemas homogéneos en fase gaseosa

y en fase liquida (sustancias en disolucion)

- Constante de equilibrio y grado de disociacidn.
Grado de disociacion: Es el nimero de moles disociados por mol de compuesto inicial, o de otro modo, tanto por
uno de moles disociados.

X n° de moles disociados

¢ n°total de moles iniciales

Tipos de reaccion
A _ 2B A’ B+C 2A” B+C 2A + B’ 2C
mol/L c 0 c 0 0 c 0 O c C 0
iniciales
mol/L c(l-a) 2co c(l-a) co ca c(l-a) cal/2 cal2 c(1-2a) c(l-a) 2ca
equilibrio | c-x 2X c-X X X c-X X2 x/2 | c-2x c-X 2X
ejemplo | NoOuq) @ 2 NOyg | PClsg) ©PClag) + Clag | 2HI) 2 Hag) + lag) | 2SOs(g) + O © 2S05(q)

- Factores que modifican el equilibrio. Ley de Le Chatelier.

Si e un sistema en equilibrio se produce una perturbacion, el sistema evoluciona en el sentido que tiende a
contrarrestar dicha perturbacion.

- Si se aumenta la temperatura el equilibrio evoluciona en el sentido endotérmico.

- Si se aumenta la presidn el equilibrio evoluciona en el sentido de una disminucién de moles gaseosos.

- Si se aumenta la concentracion de algln reactivo el sistema evoluciona haciendo que este disminuya.

La constante de equilibrio termodinamico es (=K,)

Relaciénentre Ky T

nKe _AH(1 1
K. R \T, T,

Relacién entre la constante de equilibrio y la energia libre de Gibbs
AG® =-RTIn Kp
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REACCIONES DE PRECIPITACION

Son aquellas que tienen lugar entre iones en disolucién para formar sustancias insolubles.

- Solubilidad
Es la maxima cantidad de soluto que admite el disolvente a dicha temperatura. Es la concentracion de la
disolucion en equilibrio con el soluto puro. Es la concentracion de la disolucién saturada.

- Factores de los que depende la solubilidad

- La temperatura aporta energia al cristal y favorece el proceso de vibracion de los iones y la solubilidad.

- Factor energético: Hay que aportar mayor energia que la reticular favoreciéndose los procesos de disolucién
exotérmicos. Y a medida que se acentla el carécter covalente del compuesto ionico se dificulta su solubilidad.

- El aumento de entropia (estado de desorden) favorece el proceso de disolucion. El conjunto de factores
entrépico y energético, determinara la mayor o menor solubilidad del compuesto.

- Producto de solubilidad

- - 7+ u-
Dada la reaccion ABys < XAag T YBig
- . 3 _ z+ X u— Y

Se define el producto de solubilidad: K= [A(aq) [B(aq)

se trata de concentraciones en el equilibrio.
K, es la constante de equilibrio de un sistema heterogéneo, varia con la T y no tiene unidades

- Relacién entre solubilidad y producto de solubilidad.

Equilibrio Cation | Anién | K s (mol-L™h
2
BA : B+A S S s \/K_S
S S
2SS 2
BA2 Z B+2A S 2s 483 3 KS
s 25 2
BA, . B+3A s 35 275 I
53 27
BgA : 3B+ A 3s S 274 4 KS
% s 27
BmAn : mB™ +nA™ | MS ns m™n"smn KS
ms ns m™n"

- Factores gue afectan a la solubilidad de un precipitado.

Disminuye la solubilidad Aumenta la solubilidad
(precipita mas so6lido) (se disuelve més precipitado)
Si aumenta la concentracién del anién o el catién Si disminuye la concentracion del anién o el catién

por formacion de:

- Por efecto del ién comdn:; al afadir otra electrolito | - agua.

que tenga un ién en comun. - otra sustancia mas insoluble.

- un complejo.

- un &cido débil o base débil.

-efecto salino: si se afiade otro electrolito que no
tenga ningln ion en comdn.
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REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE PROTONES

- Concepto de &cido y base.

Teoria de Arrhenius de los electrolitos:
Acido es toda sustancia que en disolucion acuosa libera protones (H") y base es toda sustancia que en disolucion
acuosa libera iones hidroxilo (OH" 0 aniones oxidrilo).

HA A +H" BOH _ B"+OH"
Teoria de Bronsted-Lowry
Acido es toda sustancia capaz de ceder protones, (H") y base es toda sustancia capaz de aceptarlos. Una reaccion
acido base es una reaccion de intercambio de protones (H") entre dos sustancias.

Un acido cuando pierde protones se convierte en su base conjugada e igualmente una base cuando acepta un
proton se convierte en su acido conjugado.

Teoria electronica de Lewis
Acido es toda sustancia capaz de aceptar un par de electrones y una base es toda sustancia capaz de aportar un
par de electrones para formar en ambos casos un enlace covalente coordinado.

Un acido es un electrdfilo y una base es un nucleéfilo.

- Constante de disociacién de acidos y bases

Los procesos acido-base, lo mismo que cualquier proceso quimico vienen regidos por la correspondiente
constante de equilibrio.

HA+H,O ° A +H,0" BOH+H,0O _ BH"+OH"
Cl-o) Ca Ca Cl-a) Ca Ca
_[A][H0]_ ca? _[BH]loH-]_ ca?

s [HA] (-0) Ko = [BOH ] 1-a)

- Fortaleza de 4cidos y bases

Un 4acido/base sera mas fuerte cuanto mayor sea su constante de equilibrio y cuanto mayor sea su grado de
disociacion. A un &cido/base fuerte le corresponde una base/acido débil y viceversa.

Para los acidos/bases fuertes oo = 1 y se encuentran completamente disociados en disolucién

Para los &cidos/bases muy débiles o tiende a 0 y es despreciable frente a 1, K = Ca.

- Producto iénico del agua.

Es el producto de las concentraciones de idn hidrénio (H;O"), por la concentracion de ion hidroxilo (OH).
El agua es un electrolito débil que se encuentra muy débilmente disociado y se comporta anfétero (acido y base).

— — -14
H,0+H,0 ? OH +H,0" K, =[H,0"][oH"|=10
En las disoluciones &cidas [H;0"]> 107 mol-L™

En las disoluciones neutras [H;0"] = 107 mol-L™*

En las disoluciones bésicas [H;0"] < 107 mol-L™

- Relacion entre K, y K, (relacion entre la constante del &cido y su base conjugada).

HATH,0 ~ A +H,0’ Ka=—[A_]-—H3O+]
iy [H,0]loH-]
o | KK, =[H,0°][oH"]=K,

A +H,0 7 HA+OH  K,=

u

18




- Concepto de pH
Se define pH como el logaritmo cambiado de signo de la concentracion de iones hidrénio en disolucién.

pH :—Iog[H30+] y entonces pH + pOH =14

Disolucién acida pH < 7

Disolucién neutra pH =7

Disolucién béasica pH > 7

El pH se mide con papel indicador, indicadores y pHmetro.

- Calculo del pH

- Acido y Base fuerte: En este caso el 4cido/base se encuentran totalmente disociados en la disolucion.
HA+H,0O —» A +H,0"

C 0 0 pH =—log[H,0* |=—logC

0 C C

Igualmente para el caso de una base débil: pOH = — IOg[OH —]: —logC

- Acido y base débil: En este caso el 4cido/base se encuentran muy poco disociados en la disolucion.

- - + - + 2
HA+H,0 2 A +H,0 Ka=[A JHo]_co? __[Ke
C 0 0 [HA] l-a C
1
Cll-a) Ca Ca [H,0']=Ca=K,C = pH = (pK, ~logC)
Igualmente para el caso de una base débil: pOH = %( pK, —logC)
- Hidrolisis.

Es el proceso por el cual una sal se disocia en sus iones y alguno de ellos es &cido o base conjugada de una base
0 &cido débil dando lugar a un pH &cido o bésico.
- Hidrdlisis &cida:

Se produce con el cloruro aménico que, por ser una sal, en disolucién estara completamente disociado en el
anion cloruro (base de un acido muy fuerte) que no se hidroliza y catién amonio (acido de una base débil) que si
se hidroliza, reaccionando con el agua y produciendo hidrolisis acida.

NH,CI — NH, + CI° NH, + H,O > NH,OH + H" [NH OH][H+]
C 0 0 C 0 0 K, = fNH+J
0 C C Cl-a) Ca Ca ‘
K K K
K, =—%=Cq? q= | [Hi]=Cca= CKa pH:l(14—pr—IogC)
K, K, C K, 2
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- Hidrélisis basica:

Se produce con el acetato sédico que, por ser una sal, en disolucién estara completamente disociado en el cation
sodio (acido de una base muy fuerte) que no se hidroliza y el acetato (base de un acido débil) que si se hidroliza,
reaccionando con el agua y produciendo hidrolisis basica.

NaAc — Na' + Ac” Ac” + H,0 - HAc+ OH" [ _]
C 0 0 C 0 0 Kh:[HA(iOH
0 C C Cl-a) Ca Ca
K K CK 1
K,=—"%=Ca’ a= - OH [=Ca= ~ = pOH==(14-pK, —logC
Sk K.C [oH -] K. p 5 (14— pK, —logC)

- Hidrélisis neutra

La produce una sal formada por un anién (base conjugada de un acido débil, Ac") y un catién (acido conjugado
de una base débil, NH,") como por ejemplo el NH,Ac.

NH,Ac — NH," + Ac Ac- + NH,” + H,0 — HAc+ NH,OH
C 0 0 C C 0 0
0 C C Cl-a) C(l-a) Ca Ca
2
Kh:[HAc][NH4c3H] _ Ky, _ @ T Ka[HiAc]:Ka « g K - K,K,
lAc[NH;| K. K, (-a) |Ac”| (1-a) K,

De donde el pH :%(14+ pK, — pK,)

- Disoluciones amortiguadoras, reguladoras o tampén

Son disoluciones que tienden a mantener el pH constante frente a la adicion de pequefias cantidades de &cido o
base. Estan formadas por un acido débil y una de sus sales de base fuerte (0 una base débil y una de sus sales de
acido fuerte). Una disolucion de acido y base conjugada en concentraciones iguales.

- Para una disolucion de &cido débil y una de sus sales HAc + NaAc.

H*|[|Ac” . c sal
K, =—[ [H],Lc] ] y [H ]: K, %%} = pH = pK, +log [éEcidl]

- Para una disolucion de base débil y una de sus sales NH,OH + NH,CI.

_lor-Jlw; | S P O e ) R .|

* [NH,OH] INH, ] - [base]
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Resumen de férmulas para el calculo del pH

Acido fuerte

Base Fuerte

pH =—-logC pOH =—logC
Acido Débil Base Débil
pH = (PK, ~10gC) POH = (pK, ~I0gC)
Hidrdlisis Acida Hidrdlisis Bésica Hidrdlisis Neutra
pH :%(14— pK, —logC) | pOH :%(14— pK, —1logC) pH :%(14+ pK, — pK,)

Disolucion reguladora acida

[sal]

[4cido]

pH = pK, + log

Disolucion reguladora acida

[sal]
[base]

pOH = pK, +1log

- Neutralizacion

Acido/base es todo radical electrofilo/nucledfilo que reacciona con una base/acido a una velocidad controlada

por difusion.

Neutralizacion es la reaccion de un &cido con una base.

Acido + Base > Sal + Agua

En una reaccion de neutralizacion se cumple:

N° de equivalentes de &cido que reaccionan = N° de equivalentes de base que reaccionan

Y segun sea el exceso de &cido o de base sin reaccionar el pH sera menor o mayor que 7.

El punto de equivalencia de una reaccion de neutralizacion se alcanza cuando el nimero de equivalentes de &cido
gue han reaccionado es igual al nimero de equivalentes de base que han reaccionado.

Vécido N acido — Vbase N base

Normalidad

nequivalentes

"V (I)de disoluci6n

Numero de equivalentes
m de sust.

* masa equivalente

Masa equivalente

masa molecular

m =

equivalente

valencia

Valencia de un acido = nimero de
Valencia de una base = nimero de

protones H*
OH
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REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES

- Concepto de oxidacion reduccion.

Oxidacion-reduccién es un proceso en el que dos sustancias intercambian electrones.

Oxidacion es un proceso en el que una sustancia pierde electrones aumentando su n° de oxidacion.
Reduccién es un proceso en el que una sustancia gana electrones reduciendo su n° de oxidacion.
Oxidante es la sustancia que se reduce y reductor la sustancia que se oxida.

- NUmero de oxidacion.

Es la carga eléctrica formal, no la real que se le asigna a un &tomo de un compuesto.

El n° de oxidacién de los elementos en su estado natural es 0.

El n® de oxidacion del oxigeno en sus compuestos es -2, salvo en los perdxidos que es -1.

El n® de oxidacion del hidrégeno en sus compuestos es +1, salvo en los hidruros que es -1.

El n° de oxidacion de los halégenos en los haluros es -1.

El n° de oxidacién de los alcalinos y alcalinotérreos en sus compuestos es +1 'y +2.

El n° de oxidacién de los iones es su carga eléctrica.

La asignacion del resto de los n° de oxidacion se hace de modo que la suma algebraica de todos los
elementos presentes en una molécula neutra sea igual a o.

Un elemento se oxida si aumenta su n° de oxidacién y se reduce si se reduce su n° de oxidacion.

- Ajuste de reacciones de oxidacion reduccion. Método del ion-electrén.

1. Se escribe la ecuacion quimica que se pretende ajustar asignando los nimeros de oxidacion de cada elemento.
2. Se determina cual es el elemento que se oxida (el que aumente su n° de oxidacion) y cual es el que se reduce
(el que disminuya su n® de oxidacion) y se escriben las semirreacciones de oxidacién y de reduccién en forma
i6nica.

3. Se ajusta cada una de las semirreacciones por separado. Primero los heteroatomos, luego oxigenos, hidrégenos
y finalmente la s cargas eléctricas.

3.1. En medio acido, los oxigenos se ajustan con moléculas de agua y los hidrégenos con protones

3.2. En medio béasico los oxigenos se ajustan con doble nimero de iones hidroxilo y los hidrégenos con
moléculas de agua.

3.3. El ajuste de cargas se realiza colocando electrones en donde sea necesario.

4. Se multiplica cada semirreaccion para que el n° de electrones ganados sea igual al n° de electrones perdidos,
después se suman ambas semirreacciones para tener la ecuacién idnica ajustada (no debe haber electrones).

5. se sustituyen las especies idnicas por las especies moleculares, manteniendo los coeficientes calculados.

- Estequiometria d las reacciones redox.

La ecuacién quimica ajustada nos permite establecer relaciones entre los moles de los reactivos y los moles de
los productos. Igualmente se alcanza el punto de equivalencia cuando las cantidades de reactivos y productos son
las estequiométricas y se cumple:

Voxidante N oxidante — Vreductor N reductor
Normalidad Numero de equivalentes Masa equivalente
Nequivalentes m de sust. m _ masa molecular
equivalente —

"V (I)de disolucion * masa equivalente valencia

Valencia de un oxidante o un reductor = nimero de electrones intercambiados en el proceso.
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- Electroguimica.
Pila o célula galvénica: son dispositivos que producen una corriente eléctrica a partir de un proceso redox

Las cubas electroliticas son dispositivos en los que la corriente eléctrica produce una reaccién redox, que en
ausencia de corriente no tiene lugar.

- Células galvanicas o pilas galvanicas.

En la pila galvanica se produce una reaccion redox y hay una transferencia de é del agente reductor (que cede é)
al agente oxidante (que capta é); pero esta transferencia se produce a través de un hilo conductor y un puente
salino, produciéndose las dos semirreacciones en dos lugares fisicamente separados conectados por un puente
salino.

A cada ldmina metalica en contacto con una disolucidn de sus iones se le denomina electrodo.

El electrodo donde se produce la reaccion de oxidacion es el ANODO vy es el polo ©. El electrodo donde se
produce la reaccion de reduccion es el CATODO 'y es el polo @

- Representacion simbdlica de una pila galvanica

Los reactivos y productos se escriben de izquierda a derecha, colocando en primer lugar la semirreaccion de
oxidacion (ANODO) y después la semirreaccion de reduccion (CATODO). Se utiliza el simbolo // para hincar
un puente salino y el simbolo / par indicar un tabique poroso o un cambio de fase.

Ej.: Pila Daniell: Zne/Zn* 4q (0,1 M) // Zn* ) (0,1 M) / Zng

- Fuerza electromotriz de una pila: el la diferencia de potencial que se establece entre los electrodos de una pila
galvanica, se representa por E. Depende de los electrodos que la forman y las condiciones de trabajo (C, P, T).

- Sistemas de electrodo:
Electrodos reversibles a i6n metalico. M M™ +né
Electrodos reversibles a ion cloruro. Agg + CI" &2 AgClg+é 6 2Hgg + 2CIT 2 Hg,Clys) + 28
Electrodo normal o estandar de hidrogeno. Hyg 2 2 H' @ + 26 E°=0,00V

- Potencial estdndar de los electrodos. Serie electromotriz
Los potenciales son sensibles a la concentracion, la temperatura y la presion y las condiciones estandar seran:

La concentracion de cada especie i6nica o molecular que participe en la reaccion serda 1 M.

La presion de cada especie gaseosa que participe en la reaccion sera 1 atm.

La temperatura 25 °C 0 298 K
En estas condiciones y por comparacion con el electrodo normal de hidrogeno se determinan la serie de
potenciales de electrodo que son potenciales de reduccion.
De este modo los potenciales de electrodo miden la tendencia de un electrodo a funcionar como catodo. Cuando
se forma una pila con dos sistemas de electrodos, actuara como catodo el que tenga el potencial mas alto y
como anodo el que lo tenga mas bajo.

- Influencia de la concentracion en el potencial de electrodo. Ecuacién de Nerst.

r 1 .
E=E°- 0,059 lo Lp odu_c 0s] o paraunelectrodo E=E°- 0,059 log (A
n [reactivos] n [A,iadal
Ecelda = Ecétodo - Eénodo 0 también Ecelda = Epositivo - Enegativo
ne’
- Potencial de electrodo y constante de equilibrio: K =1090°

- Leyes de Faraday de la Electrolisis.

1. La cantidad de un elemento dado que ese libera en un electrodo durante un proceso electrolitico es

directamente proporciona la la electricidad que pasa a través de la disolucion.

2. La cantidad de un elemento dado que ese libera por una misma cantidad de electricidad es proporcional a su

equivalente quimico.
Q _m ~ m= Eq:lt

F  Eq F

n° de equivalentes de electricidad = n°deequivalentes de sustancia
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