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1. Unidades de medida

1.1. La importancia de la medida.

En la vida cotidiana, constantemente se estdn midiendo cosas, en una charcuteria la masa de una
determinada cantidad de fruta, en una bomba de bencina el volumen de gasolina que se introduce
en el depdsito del vehiculo, ...

En quimica, como en otras ciencias, las mediciones son fundamentales. La comprensién de ciertos
fendmenos, se basa en distintas mediciones; por ello, es importante ser capaz de realizarlas y decidir
si estadn bien o mal hechas.

Para que una medicién sea fiable, no basta con que el instrumento de medida funcione

adecuadamente, ademés es necesario que la persona que mide sepa utilizarlo correctamente.

1.1.1. Magnitudes y unidades.

Una magnitud es toda propiedad de un cuerpo que se pueda medir, por ejemplo, la masa, el
volumen, la densidad, ...

Hay varios tipos de magnitudes:
a) atendiendo a su formulacién:
- Magnitudes fundamentales: aquellas que se determinan por si solas, no necesitan de otras

para quedar perfectamente definidas, por ejemplo, la masa, el tiempo, el espacio, la
temperatura, ...

- Magnitudes derivadas: Aquellas que dependen de otras magnitudes para definirse, por
ejemplo, el volumen, la velocidad, la densidad, ...

b) atendiendo a su direccionalidad:

- Magnitudes escalares: aquellas que dando el valor medido (modulo) quedan
perfectamente definidas, por ejemplo, la masa, el tiempo, la temperatura, ...

- Magnitudes vectoriales: Aquellas en las que, ademés de dar su médulo, requieren de una
direccién y un sentido para poder determinarlas con toda precision, por ejemplo, el
espacio, la velocidad, la fuerza, ...
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Para medir una cierta cantidad de una magnitud, hace falta compararla con otra cantidad de la
misma magnitud que tomamos como patrén. A dicho patrén se le denomina unidad.
Las unidades, definidas por convenio, deben cumplir dos condiciones:

- Deben ser constantes: no deben variar de un proceso de medida a otro.
- Deben ser universales: Conocidas por todos.

v' Metro: Es la longitud igual a 1650763,73 longitudes de onda en el vacio de la radiacién

correspondiente a la transicién entre los niveles 2p'™ y 5d5 del 4tomo de Kripton isétopo
86 (definicion dada en 1960)

v Segundo: Es la duracion de 9192631770 periodos de la radiacién correspondiente a la
transicion entre los niveles hiperfinos del estado fundamental del isétopo 133 del atomo
de Cesio (definicién dada en 1967).

v" Kilogramo: Es una unidad de masa y es igual a la masa del prototipo internacional del
kilogramo. La actual masa prototipo es un cilindro de platino e iridio que se conserva en el
Museo de Pesas y Medidas de Paris.

Obviamente estas unidades de facil reproduccién no tienen nada, pero en contrapartida son
extremadamente constantes y precisas.

Con objeto de garantizar la uniformidad y equivalencia en las mediciones, asi como facilitar todas las
actividades tecnoldgicas industriales y comerciales, diversas naciones del mundo suscribieron el
Tratado de la Convencién del Metro, en el que se adopt6 el Sistema Internacional de Unidades (SI).
Este Tratado fue firmado por 17 paises en Paris, Francia, en 1875. A este tratado se adhirieron
posteriormente otros paises hasta formar en la actualidad 48 donde es obligatorio usar y ensefar
dichas unidades.

Existen otros sistemas de unidades como el antiguo CGS o el sistema inglés (muy difundido en
Estados Unidos, Reino Unido y Japdn) pero que cada vez estdn més es desuso.
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Algunas de las Unidades utilizadas en el Sistema Internacional, también llamado Sistema Métrico,
quedan reflejadas en la siguiente tabla:

UNIDADES DEL SISTEMA INTERNACIONAL

Magnitud Simbolo Definicién Unidad en el S.I. Sim. uni.
Longitud L L metro m
Masa M M Kilogramo Kg
Tiempo t t segundo s
Superficie S S=L? metro cuadrado m?
Volumen \% V=_3 metro cubico m?
Densidad d d=M/N=M/L*  Kg/metro cubico Kg/m?
Velocidad v v=L/t metro/segundo m/s
Aceleraciéon a a=v/t=L/t? metro/segundo al cuadrado  m/s?
Fuerza F F=M-a=M-L/t* Newton N=Kg.m/s?
Presién P P=F/S= M/L-t* Pascal Pa=Kg/(m-s?)
Trabajo W W=F.L= Joule J=Kg.m?%s?

M-L?/t?

En ocasiones, los patrones definidos como unidades, no son adecuados para medir ciertas
cantidades de magnitudes, por lo que se hace necesario la utilizacion de multiplos y submdltiplos de
dichas unidades:

SISTEMA METRICO DECIMAL
Prefijo Simbolo Equivalencia Prefijo Simbolo Equivalencia

Tera ‘ T 102 deci d 10"
Giga G 107 centi C 10
Mega ‘ M 10¢ mili m 1073
Kilo K 103 micro u 10°
Hecto ‘ H 102 nano n 107
Deca D 10 pico P 1072
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1.1.2. Exactitud y precisién.

Las palabras exactitud y precision significan lo mismo para muchas personas, sin embargo, para
los cientificos tienen diferentes significados:

- Exactitud: Indica que el valor de una medida esta muy préximo al valor real de la magnitud
que se mide.

- Precisién: expresa el grado de incertidumbre en el valor medido. Cualquier valor medido,
se encuentra afectado por una incertidumbre consecuencia de las limitaciones del aparato
de medida utilizado y del observador. Esta incertidumbre, que se expresa normalmente en
porcentaje, sélo se puede poner de manifiesto cuando una misma medida se realiza varias
veces comparando los resultados obtenidos.

Niprecision ni exactitud Precision sin exactitud Precision y exactitud
11 11 11
Average 10.13 g Average 9.79 g Average 10.01 g
10.5 — L 10.5 10.5
>4 " True 1003 99 1003 gog
% 10— ) 10
< mass
=
9.5 9.5
9 9
1 2 3 4 1 2 3 4 1 2 3 4
Trial number Trial number Trial number
Student A Student B Student C
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2. Notacidn cientifica

En quimica se usan nimeros que son o muy grandes o muy pequefios. Es posible medir algo tan
pequefio como el ancho de un cabello humano, que es de alrededor de 0.000.008 m. O tal vez
quiera contar el nimero de cabellos que hay en el cuero cabelludo humano promedio, que es de
mas o menos 100.000 cabellos (véase la figura 1). En este texto se agregan espacios entre series de
tres digitos cuando ello ayuda a que los lugares sean mas faciles de contar. Sin embargo, se verd que
es mas conveniente escribir nimeros pequefios y grandes en notacién cientifica.

Objeto Valor Notacién cientifica
Ancho de un cabello humano | 0,000008 m 8x10°m
Cabellos en el cuero | 100.000 cabellos 1 x 10° cabellos
cabelludo humano

FIGURA 1. Los seres humanos tienen un promedio de 1 x 10° cabellos en el cuero cabelludo. Cada cabello
mide aproximadamente 8 x 10° m de ancho.
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2.1. Como escribir nlmeros en notacidn cientifica

Un nimero escrito en notacién cientifica tiene tres partes: un coeficiente, una potencia de 10 y una
unidad de medicién. Por ejemplo, 2400 m se escribe en notacién cientifica como 2,4 x 10° m. El
coeficiente es 2,4, y 10° muestra que la potencia de 10 es 3, y la unidad de medicién es metro (m).
Para obtener el coeficiente, se mueve el punto decimal hacia la izquierda hasta dar un coeficiente
que sea al menos 1 pero menos de 10. Dado que el punto decimal se mueve tres lugares, la
potencia de 10 es 3, lo que se escribe como 10°. Cuando un nimero mayor que 1 se convierte a
notacion cientifica, la potencia de 10 es positiva. Un nimero mayor que 1 escrito en notacién
cientifica tiene una potencia positiva de 10.

24000m = 24 X 1000 = 24 X 10° m

=—3 lugares Coeficiente Potencia Unidad
de 10

Cuando un niimero menor que 1 se escribe en notacién cientifica, la potencia de 10 es un nimero
negativo. Un ndmero menor que 1 escrito en notacion cientifica tiene una potencia negativa de 10.
Por ejemplo, para escribir en notacién cientifica el nimero 0.000 86, se mueve el punto decimal
cuatro lugares hasta dar un coeficiente de 8,6. Puesto que el punto decimal se movié cuatro lugares
a la derecha, la potencia de 10 es un 4 negativo, que se escribe como 10™.

8.6 8.6
0.00086 . . = 86 X 10*
oS8T 00000 10X 10X 10 X 10 £
4 lugares — Coeficiente Potencia Unidad

de 10
La tabla 1 muestra algunos ejemplos de numeros escritos como
potencias de 10 positiva y negativa. Las potencias de 10 son una
forma de seguir la pista del punto decimal en el nimero decimal. La
tabla 2 ofrece varios ejemplos de escritura de mediciones en
notacion cientifica.

Un virus de varicela tiene
un didmetro de 3 x 107 m.
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Tabla 1
Algunas potencias de 10
Ndmero Multiplos de 10 N.otalelon Potencias de 10
cientifica

10000 | 10x10x10x 10 1x 10

1000 10x10x10 1x10° )

100 10 % 10 X 107 Algunas pot'e.naas de 10

10 10 1% 10 positivas

1 0 1x10°

0,1 1 1x 107"

10
0,01 1 1 _ 1 1x 10
10 10 100 Algunas potencias de 10
0,001 ~L. . 1 x 1_ 1 1x10° negativas
10 10 10 1000
00001 |1 T 1 1 _ 1 1% 10°
10 10 10 10 10000
Tabla 2
Algunas mediciones escritas en notacién cientifica
Cantidad medida Medicion Notacién cientifica

Didametro de la Tierra 12 800 000 m 1,28 x 10’ m
Tiempo necesario para que la | 500 s 5x10%s
luz viaje del Sol a la Tierra
Masa de un ser humano | 75kg 7.5x 10" kg
comun
Masa de un colibri 0,002 kg 2 x 102 kg
Didmetro de un virus de | 0,000 000 3 m 3x10"m
varicela (Varicella zoster)
Masa de una  bacteria | 0,000 000 000 000 000 1x 10" kg
(micoplasma) 000 1 kg
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1.1.- Introduccién.

En temas anteriores, ya hemos estudiado el 4tomo y ahora vamos a ver como se pueden combinar
esos atomos entre si. Este aspecto es muy importante ya que, como veremos, segin el tipo de
enlaces que formen, podremos predecir las propiedades de las sustancias.

Las sustancias estan constituidas por agrupaciones de atomos. Unas veces, tales agrupaciones
forman agregados neutros: las moléculas y otras resultan con carga: los iones. Sélo los gases nobles
y algunos metales en estado vapor estan constituidos por moléculas monoatémicas (es decir, por
atomos sueltos). La unién entre atomos, iones o moléculas es lo que constituye en enlace quimico.

En el enlace quimico juega un papel decisivo la configuracién electrénica de la capa mas externa de
los 4tomos, la de mayor energia, llamada capa de valencia. De esa configuracién depende, ademas,
el tipo de enlace que se formar3, por ello, y dada su importancia, se utilizan los diagramas de Lewis,
en los que figura el simbolo del elemento rodeado de tantos puntos como electrones de valencia
posea. Asi por ejemplo, los diagramas de Lewis de los elementos del segundo periodo son:

Li. Be: ié. é. 'I_V.' :E.j. :E‘. :1\:{:8:

En la tabla periodica, todos los dtomos de un mismo grupo tienen propiedades similares porque
todos tienen los mismos electrones de valencia, y un dtomo usa algunos o todos los electrones de
valencia para combinarse con otros.

Por otra parte, los gases nobles son muy estables ya que tienen una baja reactividad que se
relaciona con su estructura electronica; todos poseen los orbitales s y p de la Gltima capa completos
(@ excepcion del He). El hecho de que los orbitales de mas alta energia de un atomo estén
completamente llenos, les da una acusada estabilidad. Esto también se puede comprobar
experimentalmente diciendo que tanto el P.I. como la A.E. de los gases nobles son muy altos, (no
tienen tendencia ni a coger ni a ceder electrones).

El resto de los 4tomos, tienden a ganar, perder o compartir electrones con la finalidad de adquirir
configuracién electrénica de gas noble y ganar asi estabilidad. Por ello, los 4tomos se clasifican
segun esta tendencia en (ademas de los gases nobles antes descritos):

Metales: Elementos que tienen pocos electrones en la dltima capa (1, 2 6 3).
Tienen tendencia a perderlos para adquirir configuracién electrénica de
gas noble (tener la Gltima capa completa).

e Se cargaran positivamente formando lo que se denomina un cation.
No metales: e Tienen muchos electrones en la Gltima capa (5, 6 6 7).
Tienen tendencia a ganar para adquirir configuracién electrénica de gas
noble (completar la Gltima capa).

Se cargaran negativamente formando lo que se denomina un anién.
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En general, se puede decir que cuando un dtomo se combina con otro para formar un compuesto, lo
hace de tal manera que con ello adquiere la configuracién electrénica del gas noble mas cercano,
(ocho electrones en su Ultima capa, regla del octeto) y eso se puede conseguir a través de una
cesidn, captacién o comparticion de e'. Esta es la razén por la que los gases nobles son tan inertes.
Hay elementos que no cumplen la regla del octeto, por ejemplo, el H, Li y Be, el nimero de
electrones al que tienden es de dos puesto que el He, (gas noble mas cercano), sélo tiene dos; y hay
también muchos elementos del tercer periodo (o superior) que pueden albergar mas de ocho
electrones en su Ultima capa al poseer orbitales "d" vacios.

Existen tres tipos fundamentales de enlaces: idnico, covalente y metélico, y con ellos se pueden
formar cuatro tipos de sustancias: las idnicas, las moleculares, las covalentes y las metélicas.

Tipos de atomos Tipo de enlace Enlace caracteristico

Metal con no metal |&nico Transferencia de electrones

No metal con no

o Covalente Comparticién de electrones
meta

Es importante comentar que para que un determinado enlace se forme, tiene que haber
necesariamente un desprendimiento de energia, es decir, el compuesto o molécula formada tiene
que ser mas estable que los atomos de los que se parte, pues de lo contrario no se formara el
enlace.

lonic bonding Covalent bonding

H,0 molecules

Table salt, NaCl(s)

T sea

Sodium metal, Na™ (s)
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1.2.- Las sustancias ionicas.

1.2.1.- Caracteristicas del enlace idnico.

El enlace i6nico es debido a fuerzas de atraccién electrostatica y no direccional entre iones de signo
opuesto producidos por transferencia de electrones entre atomos de elementos de elevada
diferencia de electronegatividad.

Siempre que se forma un enlace, (del tipo que sea), se produce una liberacién de energia, es decir,
que el nivel de energia de los 4tomos unidos es menor que el de los 4tomos por separado.

En el caso de los compuestos idnicos se tiene que formar una red cristalina para que se produzca
esa liberacién de energia como ahora veremos en un ejemplo. Vamos a analizar la formacién de
NaCl a partir de los atomos libres de Na y Cl en estado gaseoso:

Na(g)+Cl2(g) = Na*(g)+Cl (g0 = ( Na*Clh)a (s)
El NaCl es un sélido en el que 6 iones CI~ rodean a un ion Na* y a su vez cada ion Cl es rodeado por

6 iones Na* formando una red tridimensional en la que la relacién es 1:1, es decir, un ion sodio por
cada ion cloro.

@ =Na"

Para explicar este fenémeno vamos a utilizar la representacion electrénica o diagrama de Lewis,
segun la cual, el simbolo de un &tomo representa su nucleo y los electrones de las capas internas, y
rodeando a éste se colocan puntos y/o aspas que representan los electrones de la capa de valencia.
Los puntos se colocaran por pares si los e estan apareados y aislados si no lo estan.

Na > Z=11 1s? 2s? 2p¢ 3s!
[= Na-
Cl > zZ=17 1s? 2s? 2p°® 3?2 3p°
| ICI-
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el 4tomo de sodio tiene sélo un electrén en su Ultima capa que "tenderd" a perder, quedandose
cargado positivamente y, por el contrario, al cloro le falta un electrén para completar su capa, que lo
captard del atomo de sodio, incorporéandolo al orbital 3p, y asi ambos tienen configuracién
electrénica de gas noble:

Na cl
e pFT.
R /A8
‘& D\ 06/  \0¢
T Na a- @

Los sélidos ionicos pueden cristalizar en varios tipos de redes. El que lo haga en un tipo u otro de
red depende fundamentalmente del tamafno de los iones que la forman y de la carga que posean.
Aqui tienes otras estructuras cristalinas diferentes de compuestos idnicos:

. . 24 e 2-
BaO Ba-& —* Ba :0:

A VIA
-61:

. i 2+ e -

MgCl, Mg- — " Mg 2:Cl:
-Cl:
A VIIA

COMPUESTOS IONICOS BINARIOS SIMPLES

NO FORMULA IONES PUNTOS DE

METALES METALES GENERAL PRESENTES EJEMPLO FUSION (°C)

IA VIIA MX M*X LiBr 547

A VIIA MX: M? 2X MgCl: 708

A VIIA MX; M3 3X GaFs 800(subl)

IA VIA MoX 2M* X* Li-O >1700

A VIA MX M2+ X* CaO 2580

A VIA M2X3 2M3* 3X* Al;O3 2045

IA VA MzX 3M* X* LisN 840

A VA M:sX; 3M# 2X* CasP; ~1600

A VA MX M3+ X3 AlP
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1.2.2.- Propiedades de las sustancias idnicas.

No contienen dtomos sino iones y puesto que las fuerzas electrostéticas son muy fuertes, tendréan
puntos de fusion y de ebullicion muy altos.

En estado sdélido no conducen la electricidad, ya que los iones tienen posiciones fijas y carecen de
movilidad, pero, al fundirse o disolverse en agua, se desmorona la red cristalina quedando los iones
en libertad, por lo que estos compuestos fundidos o disueltos conducen la electricidad.

o
SN
' Heat .

NaCl(s) NaCl(1)

Son sélidos muy duros porque las fuerzas electrostaticas que unen los iones son grandes, pero
también son fragiles, ya que, al haber un ordenamiento tan perfecto en la red, pequefos
desplazamientos de los iones hacen que las fuerzas que antes eran de atraccién pasen a ser de
repulsion, por lo que el sélido se rompe:

a

y

b 4

D

T -
Y ,&,

Ordenamiento perfecto Desplazamiento de iones
Fuerzas de atraccion Fuerzas de repulsion

En general, los sélidos idnicos son solubles en disolventes polares y no en apolares, ya que, las
moléculas del disolvente se colocan alrededor de los iones (orientando sus dipolos de forma
adecuada), y éstos se separan de la red cristalina.

Hay que tener en cuenta que, no todas las sustancias que en disolucion dan iones son sustancias
idnicas; también lo hacen algunas sustancias covalentes polares como HCl o H,SO..
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1.3.- Sustancias moleculares.
1.3.1.- Fundamentos del enlace covalente.

El enlace idnico se da entre dtomos de electronegatividad muy diferente, en cambio, el enlace
covalente se da entre elementos de alta electronegatividad muy parecida.

En vez de una cesién de electrones, (como tiene lugar en el enlace idnico), se produce una
comparticion de pares de e, que se concentran entre los nlcleos enlazandolos. El nimero de pares
de electrones compartidos serd el necesario para que los dos

adtomos adquieran configuraciéon electrénica de gas noble. A

diferencia del enlace idnico, el enlace covalente es direccional y

mas fuerte; y su formacién también comporta una liberacién de e o

energia. En la siguiente direccion puedes encontrar una simulacion

del enlace covalente en la molécula de Hidrégeno:

1.3.2.- Clasificacién de los enlaces covalentes.

i) atendiendo al nimero de electrones compartidos:

a) enlace covalente simple: Cada 4tomo aporta un electrén al enlace, es decir, se comparte un par
de electrones entre dos atomos. Un ejemplo es la molécula de Hidrégeno (H.):

H +H-—H:H

Si los dtomos estéan infinitamente separados, se considera que tienen energia cero, pero a medida
que se acercan existen fuerzas de atraccion (entre el e de un dtomo y el p* del otro), y fuerzas de
repulsion, (entre las dos nubes electrénicas). Al principio las fuerzas de atraccién son superiores a las
de repulsiéon por lo que al acercarse se libera energia, pero llega un momento en el que las
repulsiones empiezan a tener importancia y cuesta cada vez mas acercarlos. Es decir, que la curva
pasa por un minimo y la distancia a la que se produce es la distancia de enlace que para la molécula
de H, es de 0,74 A.

La molécula de Hidrégeno presenta una energia menor a la de los &tomos separados (que es una
condicién indispensable para que exista enlace). En este caso los dos atomos de Hidrogeno
adquieren configuracién electrénica de gas noble.

Otro ejemplo de este tipo de enlace seria la molécula de cloro:

-+ .al — gl

los dos 4tomos de cloro tienen 8 electrones a su alrededor y por lo tanto configuraciéon electrénica
de gas noble.
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b) enlace covalente doble: Cada 4tomo aporta dos electrones al enlace, es decir, se comparten dos
pares de electrones entre dos atomos. Un ejemplo es la molécula de Oxigeno (Oy):

0- + :Ol — |0=0|

c)_enlace covalente triple: Cada dtomo aporta tres electrones al enlace, es decir, se comparten tres
pares de electrones entre dos atomos, por ejemplo, la molécula de Nitrogeno (N ):

‘N- + :N- — IN=N|

Es conveniente senalar que a medida que se compartan mas pares de electrones, la distancia entre
los 4&tomos unidos serd menor y el enlace serd mas fuerte (hard falta mas energia para romperlo).
Esto se puede comprobar con los datos de la siguiente tabla:

Molécula Energia (Kcal/mol) distancia (A)

F. (F-F) 36 1,42
O; (0=0) 118 1,21
N (N=N) 225 1,10

ii)_atendiendo a como estan compartidos los electrones:

a) enlace covalente puro o apolar: Los dos atomos que comparten electrones son del
mismo elemento o bien de elementos de la misma electronegatividad para que los
electrones enlazantes se compartan por igual. Todos los ejemplos vistos hasta ahora
son de este tipo.

b) enlace covalente polar: En un enlace covalente entre dos atomos iguales, los electrones del
enlace se hallan igualmente compartidos, y el caso del enlace i6nico constituye el otro extremo en el
que los e se transfieren totalmente.

Cuando dos atomos no son iguales, surgen situaciones

intermedias en las que los dos e se encuentran compartidos

entre los dos atomos, pero no por igual. Por ejemplo, en la

molécula de HCI el &tomo de cloro es mas electronegativo, lo

que indica que tiene mayor tendencia a atraer la nube &+ 8-
electrénica hacia si que el hidréogeno, con lo que la molécula es

eléctricamente asimétrica con mas carga negativa concentrada

en el 4tomo de Cl y una cierta carga positiva en el 4tomo de H;

se crea un momento dipolar.
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Algunos ejemplos de este tipo de enlaces son:

- el cloruro de hidrégeno: -5 ICl — uto 0 — 85 n#0

al ser el atomo de cloro mas electronegativo, atraerd mas hacia él los electrones del enlace y se
quedara cargado con una fraccién de carga negativa.

- el agua:
-5 _ .
|0 &—H

1

+8H

L0

104° 34'

la diferencia de electronegatividad entre el O y el H explica su elevada polaridad y esto hace que
pueda utilizar como disolvente.

- el amoniaco:

la molécula de amoniaco posee tres enlaces simples polares.

c) enlace covalente coordinado o dativo: Es un enlace covalente en el que el par de e que se
comparte es aportado por un solo atomo. A los compuestos con este tipo de enlace se llaman
complejos. Algunos compuestos con este tipo de enlace son:

- el ion amonio; por ejemplo, en el cloruro amoénico (NH4Cl):

es un compuesto iénico, forma redes tridimensionales, (NHs* CI), donde el catién no es un atomo
sino una especie poliatémica en la que sus &tomos estan unidos por enlaces covalentes, uno de ellos
coordinado o dativo:

+

H H

| | . -
H—TTJ:/'\H —/éll — H—ITI—>H :Cl:

H H

uno de los H ha perdido un e"y forma con el par de electrones que tiene el N un enlace covalente
coordinado.
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- el ozono: En el enlace simple, es el &tomo central el que aporta los dos electrones del enlace:

XX XX

0:=:0xx0] « 10xx0%0

x — electrones del atomo central

aparecen dos estructuras para el Ozono que se denominan resonantes.

El fenémeno de resonancia surge ante la imposibilidad de poder representar el estado electrénico
de una molécula o ion mediante una sola estructura. En estos casos, ninguna de las dos (o mas)
estructuras resonantes tienen existencia real, sino una hibridacion de todas ellas. Por ejemplo, en el
caso del ozono, los dos enlaces que forma el atomo central con los de los extremos, son
exactamente iguales a pesar de que, en la estructura de Lewis, uno de ellos sea un enlace covalente
doble y el otro un enlace covalente coordinado. Este fenémeno de la resonancia es bastante
frecuente.

1.3.3.- Estructuras electrdénicas o diagramas de Lewis.

No debe confundirse un enlace polar con una molécula polar. Asi, por ejemplo, el enlace C-H es
covalente polar, pero la molécula de metano (CHs) es apolar ya que dicha molécula tiene una
estructura tetraédrica que anula todos sus momentos dipolares.

Para conocer si una molécula es polar o no hay que conocer su estructura espacial. El HO es la
molécula polar mas caracteristica. El angulo que forman los dos enlaces O-H es de 104,5° debido a
la repulsién que ejercen sobre los electrones de los enlaces, dos pares de electrones que posee el
oxigeno:

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO 10
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En definitiva, una molécula con enlaces covalentes apolares, serd necesariamente apolar, pero una
molécula con enlaces covalentes polares, serad apolar si tiene simetria y polar si carece de ella, es
decir:

Simetria —>  Molécula apolar

Polar | No simetria —> Molécula polar
Enlace

covalente

LApolar —> Molécula apolar

Para ver la estructura espacial de las moléculas y conocer, en definitiva, su polaridad, es muy
cémodo utilizar las estructuras de Lewis. Aunque ya las hemos utilizado, vamos a profundizar un
poco mas en ellas:

Para hallar la estructura de Lewis hay que tener en cuenta que:

- - El Hidrégeno nunca puede tener méas de dos e a su alrededor.

- Los atomos del 2° periodo tienden a cumplir la regla del octeto. No pueden estar rodeados
de mas de ocho e.

- Los demas atomos siguen en general la regla del octeto, pero tienen orbitales “d" vacios y
por lo tanto pueden alojar méas de ocho e a su alrededor.

Las estructuras de Lewis sirven tanto para representar &tomos como iones o moléculas. Para ello hay
que seguir los siguientes pasos:

a) Se representan las estructuras de Lewis de los elementos de la sustancia a estudiar. Se suman
todos los electrones de valencia y se halla el nimero de enlaces que habra en la molécula
con la siguiente férmula:

(n° de atomos) - 8 — (e~ de valencia) + (n® dtomos de H) - 2
2

n?de enlaces =

por ejemplo, para el CO::

n°deenlaceS:3.8_(6.2+4):

2

b) Se forma el esqueleto de la molécula, formada por los simbolos de los elementos, poniendo
como atomo central el que menos electrones de valencia tenga (exceptuando al hidrégeno) y
si hay varios se elige el de mayor volumen (es decir, el de mayor Z).
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siguiendo con el mismo ejemplo:

O C O

c) Se disponen los enlaces calculados en el apartado a) de todas las formas posibles, con lo que
se obtendran hasta las estructuras resonantes si las hubiera. Después se completan los
octetos de los &tomos con pares de electrones no enlazantes:

en el caso del didxido de carbono hay tres posibilidades de colocar 4 enlaces entre los tres atomos:

I0-C=0| ; 10=C=0l ; |0=C-0|

d) Se buscan las cargas formales de cada uno de los atomos en las estructuras obtenidas
(analizando los electrones que hay alrededor de cada uno de los dtomos); y la mas estable
sera la que menos carga formal obtenga.

10-C=0]" ; 10=C=0l ; 10=C-0l

datos experimentales indican que el didxido de carbono es una estructura resonante de las tres que
hay representadas, teniendo mayor peso especifico la del centro.

Veamos otro ejemplo representando la estructura de Lewis del ion nitrato (NO3):

4-8—(6-3+5+1
a) n°deenlaces = ( 5 o+ )=

b) esqueleto: O N O
O

c) y d) (entre paréntesis figuran las cargas globales):

1©

0-N-0I|, [B-N-0I", [B-¥-

Il
10 10 0|

datos experimentales demuestran que el ion nitrato es resonante siendo las tres estructuras
equivalentes.
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Como hemos indicado anteriormente, hay elementos que no cumplen la regla del octeto.
Las causas pueden ser:

1. Tener pocos electrones de valencia, no llegando a completar el octeto. Asi le ocurre al
hidrégeno, alcalinos, alcalinotérreos, térreos y carbonoideos con valencia +2.

2. Tener muchos electrones de valencia, pudiendo ampliar el octeto al poseer orbitales
atémicos vacios en la capa de valencia.

generalmente es el &tomo central de la molécula el que deja de cumplir la regla del octeto. Vamos a
verlo con algunos ejemplos:

1a) Monéxido de carbono (CO): el carbono actlda con indice de oxidacién +2.

1b) Monéxido de nitrégeno (NO): Hay un nimero impar de electrones en la molécula, y el problema
se resuelve con la resonancia, dejando el electrén impar en cada uno de los atomos de la molécula:

O

—

1|

N=

o]

1c) Tricloruro de aluminio (AlICls): En los casos en los que no se cumple la regla del octeto, la
ecuacion:

4-8—(7-3+3)
n®de enlaces = 2 =4

no se puede utilizar, ya que ella implica que cada uno de los &tomos se rodea |Cl — Al — Cll

de ocho electrones. Luego, no podemos hacer uso de que en el tricloruro de |
aluminio hayan 4 enlaces, de hecho, se estructura de Lewis es: |Cl|

2a) Pentacloruro de fésforo (PCls):

6:-8—(7-5+5
n® de enlaces = ( ) =
2
como vemos, esta ecuacidén no se puede utilizar ya que en el compuesto al | 1lI
menos se necesitan 5 enlaces. Su estructura de Lewis se obtiene ampliando |
el octeto del fésforo, ya que, al pertenecer al 3° periodo tiene orbitales I P— Cll

atomicos vacios ("3d") donde se pueden albergar electrones. No hay cargas
formales ni resonancia:

1] 12l
\ |
2l
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2b) Diéxido de azufre (SO.,):

3:8—(6:2+6
n®de enlaces = (2 * )=3

si nos fiamos del resultado de esa ecuacidn, 3 enlaces, la estructura de Lewis seria:

=)

—§=§ — §=§—§|

serian dos estructuras resonantes con cargas formales, pero al poderse ampliar el octeto en el
atomo de azufre, ya que pertenece al 3 periodo:

0=S=0

y datos experimentales demuestran la existencia de dobles enlaces. Siempre que sea posible
eliminar cargas formales ampliando el octeto, se debe hacer.

2¢) Acido sulfurico (H2SQa): Su estructura de Lewis seria:

5:8+2-2—(6-44+6+2-1
n®de enlaces = * (2 o )=6

para unir todos los atomos, pero, como el azufre pertenece al tercer periodo puede ampliar el
octeto, y sabiendo que al tratarse de un acido, los hidrogenos deben estar unidos directamente al
oxigeno, se puede ver facilmente que la estructura de Lewis del 4cido sulfarico sera:

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO
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1.3.4.- Estructuras espaciales de moléculas.

Una vez realizada la estructura de Lewis de una molécula o ion en el plano, se puede representar su
estructura geométrica en el espacio con sélo considerar los pares de electrones enlazantes y no
enlazantes que tiene el dtomo central de la molécula, teniendo en cuenta que éstos tenderan a
separarse el maximo unos de otros, en base a las repulsiones electrostaticas que deben existir. Hay
que tener en cuenta que el angulo de separacién entre ellos, también depende del nicleo del
atomo al que esté enlazado el 4tomo central. La tabla de la pagina 17 nos indica las formas
geométricas mas corrientes:

Si la molécula posee dobles o triples enlaces, en cuanto a su estructura geométrica, se trata como si
fuese un enlace simple.

Como se ha comentado con anterioridad, una molécula covalente serad polar, en el caso de que,
teniendo enlaces covalentes polares, no posee una simetria, por lo que no se anularan los momentos
dipolares de cada uno de sus enlaces y la molécula global tendrd un momento dipolar permanente.
Por el contrario, si la molécula posee simetria, se anularan sus momentos dipolares y sera apolar. Por
ejemplo:

a) Hidruro de berilio (BeH,):

a pesar de que los enlaces son polares, al ser una molécula lineal y simétrica, serd apolar ya que se
anulan sus momentos dipolares.

Lo mismo le ocurre al metano (CHs) o al tricloruro de aluminio (AICl3) cuyas estructuras de Lewis ya
hemos visto y tienen una estructura espacial tetraédrica y trigonal respectivamente, siendo las dos
simétricas y por lo tanto apolares. El elemento mas electronegativo es el que se carga
negativamente en el dipolo.

H+5
=0
- _o
+ N+ "
H
+0
H
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b) Amoniaco (NHs): Tiene una estructura espacial de piramide trigonal que no es simétrica debido al
par de electrones antienlazantes que tiene el nitrégeno, y por lo tanto sera polar:

y el agua que también es una molécula polar; tiene una estructura tetraédrica angular que tampoco
es simétrica debido a los dos pares de electrones que tiene libres el oxigeno:

A continuacion, te presentamos una tabla con las estructuras geométricas de moléculas mas sencillas
y un ejemplo de cada una de ellas. Para deducirlas debes tener en cuenta los siguientes aspectos:

- El ndmero total de pares de electrones que hay alrededor del atomo central te ayudara a
determinar la forma espacial de la molécula.

- Fijate bien en los pares que son enlazantes y no enlazantes ya que es lo que te permitira
deducir si la molécula es polar o apolar.

- Por otro lado, también hay que tener en cuenta si los atomos a los que se une el atomo
central son iguales o no, ya que la diferencia de electronegatividad entre ellos también
influird en la simetria o no de la molécula.

- Recuerda que, si existen dobles o triples enlaces, a la hora de establecer la estructura
espacial de la molécula contardn como si fuese un solo enlace, sélo que al haber mas
electrones en una zona concreta, los angulos con respecto a los enlaces adyacentes seran
mayores.
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Pares de electrones del Pares Pares no I .
, Forma geométrica Ejemplo
atomo central enlazantes | enlazantes
- @=180° H—Be—H
2 oﬁ 2 0 —o
lineal lineal BeH»
" —
T @=120° '(]3,:'
3 0 P
! Cl Cl
LT TN | I
3 Triangular plana BCl;
] ~ (EI
:f—’ﬁjqev =—Snl =
2 1 T cll
a>120°
Triangular plana Angular trigonal SnCl,
oy H
4 0 1 "\ a=1095° |
E C
S o §
ip {
Tetraédrica CH4
3 1 | @>1095° r!:
4 0w, W
Y ac1095°
Piramide trigonal NH;
2 2 f @>1095° |
N 10950 3
Tetraédrica Angular tetraédrica H,0
5 O IC=1I
123 l
', ._)_»‘- P27
=l aswt Sl
Bipiramide trigonal PCls
4 1 1 : 'C?'
Te ——Zil
5 ;i:..,'.véi;qo° Ig__l/|cl_1|
Tetraedro irregular TeCly
3 2 IFI
Yo
—_—F
S
7 IEl
Bipiramide trigonal CIF;
6 0 'i' B
[F e § ——FI
Nl
IFI
Octoédrica SFe
5 1 A @0 )
X S
6 IFE/ | El
- IFI
Piramide de base cuadrada IFs
s N
4 2 I | _a
= E—Xe™F
T =0 B
Octoédrica Cuadrangular plana XeFy
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1.3.5.- Teoria del enlace de valencia (TEV).

La mecénica cuantica proporciona una explicacién mas completa del enlace covalente de lo que lo
hace la teoria de Lewis de la comparticion de electrones, justificando el papel del par de electrones
en la constitucion de los enlaces y, al mismo tiempo, describiendo la geometria de las moléculas
formadas.

Consideremos la formacidon de una molécula de hidrégeno (H.). Cuando los dos atomos de
Hidrégeno se aproximan, sus nucleos atraen cada vez mas a las nubes electronicas del otro atomo.
Llega un momento en que las nubes se solapan parcialmente, con lo que la densidad electrénica
entre los nucleos se ve incrementada. Es esta densidad electrénica elevada la que mantiene unidos,
por atraccidn electrostatica los dos nucleos, quedando asi constituida la molécula.

La formacién del enlace H — H, puede expresarse, por tanto, diciendo que se solapan los orbitales 1s
de los dos atomos. El solapamiento supone que ambos orbitales comparten una regién comun del
espacio entre los dos nucleos, donde podriamos decir que la probabilidad de encontrar al electrén
es maxima.

acercamiento de los atomos acercamiento de los atomos
2 @Y @ I @Y @ “
solapamiento de orhitales Repulsion de nubes electrénicas
Se forma enlace No se forma enlace

Desde el punto de vista energético, cuando los atomos estan muy separados, no hay interaccion
(E=0). Al aproximarse, comienza el solapamiento de los orbitales 1s y la fuerza de atraccién entre los
atomos se incrementa, con lo que la energia potencial del sistema disminuye y llega a alcanzar un
minimo. En-este momento, el solapamiento es el éptimo y la distancia entre los nicleos es
precisamente la longitud del enlace H - H de la molécula H,. Si a partir de este momento, seguimos
acercando los atomos, la energia potencial aumenta debido a la repulsidon ejercida por los dos
nucleos de los dos atomos.

Una idea que conviene subrayar es que, para que el proceso sea
favorable, los orbitales atdomicos que se solapan espacialmente
deben poseer electrones desapareados con espines opuestos (para
no incumplir el principio de exclusion de Pauli). Esto también
explicaria la razén por la que los gases nobles no se unen ni siquiera
consigo mismos, ya que no tienen electrones desapareados.

fuerzas
de repulsién

H,

fuerzas de atraccidn
-

0,74 radio (&)

Energia potencial (KJ/mol)

Energfa de enlace

Asi pues, la covalencia de un elemento o, el nimero de enlaces
covalentes que podra formar es igual al nimero de electrones que dc emioce
posee desapareados. Por ejemplo, el flior tiene una covalencia de 1, .o
el oxigeno de 2.
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Algunos elementos tienen mas de una covalencia ya que al tener orbitales vacios pueden desaparear

electrones, por ejemplo, el cloro tiene una covalencia de 1, 3, 5 6 7 porque posee los orbitales “3d”
vacios.

Cloro con valencia covalente 1 [Ar] 352 3p5 340
HEEEE
Cloro con valencia covalente 3 [AI‘] 352 3p4 3d!
L1 11
Cloro con valencia covalente 5 [Ar] 352 3p3 3d?

BRI T 71

Cloro con valencia covalente 7 [AI‘] 3s! 3p3 3d°
|f|1|f||f it 1 |

En la teoria de los enlaces de valencia (TEV), los orbitales moleculares se forman por solapamiento
de los orbitales atémicos. Para un mejor solapamiento de los orbitales atémicos de partida, estos
deben tener tamano y energias parecidas, asi como estructuras espaciales adecuadas. La simetria de
los orbitales moleculares formados, depende de los orbitales atdbmicos que participan en el enlace y
de la forma en que se solapan. No vamos a profundizar mucho en el tema, pero comentaremos que
existen dos posibilidades:

a) Orbitales moleculares sigma (0): Los orbitales atdmicos se solapan frontalmente y se produce un
Unico solapamiento de las respectivas nubes electrénicas. Tiene un eje de simetria con respecto a la
linea que une los dos nucleos. Una rotacion con respecto a dicho eje no produce ningln cambio. La
maxima probabilidad de encontrar a los electrones en este tipo de orbitales, se concentra entre los
dos nucleos fundamentalmente. A continuacion, te presentamos algunos ejemplos:

Superposicion de orhitales s Orbital molecular O
‘ ) (><)
Superposicion de orbitales s y p Orhital molecular O
(@ ) (>°<><)

Superposicion de orhitales p y p Orbital molecular O
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b) Orbitales moleculares pi (n): Los orbitales atémicos se solapan lateralmente y se produce dos o
mas solapamiento de las respectivas nubes electrénicas. Existe un plano nodal de simetria que
incluye a los ndcleos y la maxima probabilidad de encontrar a los electrones en el orbital molecular
formado no se concentra entre los nucleos:

NN A

[.

5 —_— 5
A e

Superposicion de orhitales p Orbital molecular 7T

Un orbital molecular es tanto mas estable cuanto mayor es el grado de solapamiento entre los
orbitales atébmicos que lo forman. Los orbitales moleculares ¢ son mas estables que los IT2porque el
grado de solapamiento de los orbitales “s” es mayor que el de los “p”.

1.3.6.- La teoria de los orbitales moleculares (TOM).

Dentro del marco de la Mecanica cuantica, existe otra teoria que también trata de explicar el enlace
covalente. Esta es |la teoria de los orbitales moleculares (TOM).

La TOM es una teoria mas completa, pero también mas dificil de manejar y entender. Estudia la
molécula como un conjunto de nicleos y electrones para los cuales hay que resolver la ecuacién de
Schordinger. De esta manera, se obtienen los orbitales del ambito de toda la molécula que nos
indican, al igual que los orbitales atémicos, la zona del espacio que encierra entre un 20 y un 99% de
la probabilidad de encontrar a los electrones de la molécula.

Los orbitales moleculares se forman por combinacién de orbitales atémicos. Si esta combinacion da
lugar a un orbital molecular de menor energia que los dos orbitales atomicos de partida se llama
enlazante, y si es de mayor energia antienlazante. En general, los e s6lo se disponen en orbitales
moleculares-antienlazantes cuando la molécula se encuentra en estado excitado, al haber absorbido
energia.

1.3.7.- Hibridacién de orbitales.

En algunas moléculas se presenta el problema de explicar cédmo a partir de orbitales atomicos
diferentes se pueden formar enlaces idénticos. Hay que suponer que durante la reaccién se produce
un proceso de hibridacién o recombinacién de orbitales atémicos puros, resultando unos nuevos
orbitales atémicos hibridos. Dichos orbitales se caracterizan por:

1) Se produce el mismo nimero de orbitales hibridos que orbitales atémicos de partida.

2) Son todos iguales, energéticamente y formalmente. Sélo se diferencian en su orientacién
espacial.

3) Para que pueda existir hibridacion, la energia de los orbitales atémicos de partida debe
ser muy similar.

4) Los angulos entre ellos son iguales.
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Vamos a ver algunos ejemplos:
a) Hidruro de berilio (BeH); hibridacién sp:

El Berilio tiene de niumero atémico Z = 4 y su estructura electrdnica es:

[He] 2s? 2 .
| Bel

con lo que al no tener electrones desapareados, no podria formar enlaces covalentes. Sin embargo,
con un poco de energia, adquiere la siguiente configuracién:

[He] 2s! 2p! Iie .
'

ya que al tener los orbitales atémicos 2s y 2p energias muy parecidas, resulta facil que un electrén
de los situados en el orbital 2s pase a ocupar un orbital 2p vacio evitando asi la repulsidon que podria
existir al- haber dos electrones en el mismo orbital 2s. De esta manera, al tener dos electrones
desapareados podria formar dos enlaces covalentes.

Al unirse con el hidrégeno, se puede pensar que el estar los dos electrones en orbitales atébmicos
distintos (en energia, forma, tamafo vy orientacién), los enlaces sean  distintos, pero
experimentalmente se comprueba que los dos enlaces son idénticos. Esto se explica diciendo que
ha habido una homogeneizacién de un orbital s y otro p (hibridacion sp). Se forman dos orbitales
hibridos sp:

[He] 2(sp)2 2p° . .
FTE] O Be

La molécula de hidruro de berilio es lineal.

-5 +20 -5

b) Borano (BHs3); hibridacién sp? :

El Boro tiene de nimero atémico Z = 5 y su estructura electrénica es:

(He) 252 2p! IB
.
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al tener un electréon desapareado, sélo podria formar un enlace. Sin embargo, por la misma razén
que en el caso anterior, con un poco de energia, adquiere la siguiente configuracién:

[He] 2s! sz 'B -
EIETT ] .

Asi, al tener tres electrones desapareados puede formar tres enlaces covalentes. Pero, al igual que
antes los tres enlaces son iguales a pesar de que los orbitales atomicos en los que estan los
electrones a compartir son distintos. En este caso se produce una homogeneizacion de un orbital s 'y
dos p (hibridaciéon sp?). Se producen tres orbitales hibridos sp?:

[He] 2(sp2)3 2p? D"
(it it B'

La molécula de trihidruro de boro o borano es trigonal, cada enlace estd separado del otro
formando un angulo de 120 °:

c) Metano (CHy,); hibridacién sp? :

El Carbono tiene de nimero atémico Z = 6 y su estructura electrénica es:

[He] 2s? 2p? |(1_

[t it | |

tiene dos electrones desapareados y puede formar dos enlaces. Asi es su configuraciéon cuando
actla con valencia 2. Pero la mayoria de los compuestos del carbono tienen lugar cuando éste actla
con valencia 4, adquiriendo la siguiente configuracién:

[He] 251 2p3 _(1_
Asi, al tener cuatro electrones desapareados puede formar cuatro enlaces covalentes.

Experimentalmente, también se ha comprobado que los cuatro enlaces son iguales, produciéndose

una homogeneizacion de un orbital s y tres p (hibridacion sp®). Se producen cuatro orbitales hibridos
3

sp*:

[He] 2 (SP3)4 . (.1
4
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La molécula de tretrahidruro de carbono o metano es tretragonal.

H+6
- _o
+ +8 a
H
H ~ /
+5
H

d) Hexafluoruro de azufre (SFs); hibridacion sp3d? :

El Azufre tiene de nimero atémico Z = 16 y su estructura electrénica es:

[Ne] 382 3134 3d0 l§l
BHEEEIC T T T 171 -

tiene dos electrones desapareados y puede formar dos enlaces. Asi es su configuracidon cuando
actda con valencia 2. Pero, al tener los orbitales 3d una energia similar a la de los 3s y 3p, con un
poco mas de energia, desaparea todos sus electrones adquiriendo la configuracion:

(1ve) 3s! 3p3 3d? .S.
o ] o -l

Los seis enlaces que puede formar son iguales, produciéndose una homogeneizacién de un orbital s,
tres p y dos d, es decir, se forman seis orbitales hibridos spd?:

[Ne] 3 (sp3d? )6 34" .S.
| O S S e = =

La molécula de hexafluoruro de azufre tiene una estructura espacial octoédrica.
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1.3.8.- Enlaces intermoleculares.

Entre las moléculas covalentes se establecen fuerzas de atraccién eléctrica, cuya intensidad depende
de la naturaleza de las mismas.
Vamos a diferenciar entre atracciones de dos tipos:

a) Fuerzas de Van der Waals.
b) Enlaces por puente de hidrégeno.

a) Fuerzas de Van der Waals: Fueron postuladas por este cientifico en 1873, y a pesar de que son mil
veces menores que un enlace covalente, sin ellas no se podria explicar la licuacion de determinados
gases formados por moléculas no polares.

Las fuerzas de Van der Waals, son fuerzas débiles de atraccidén entre dipolos que pueden ser
inducidos o permanentes.

El primer caso se produce entre sustancias no polares como el Ny, O,, etc. e incluso entre dtomos:
He, Ne, etc. Si bajamos mucho la temperatura, los electrones de dichas sustancias pierden energia
cinética, y entonces, es posible, que en un instante determinado exista mas densidad de carga
electrénica en un extremo de la molécula que en otro, creandose un dipolo inducido. Si ésto ocurre
en moléculas (o atomos) contiguos, puede hacer que se atraigan formando uniones entre ellas,
pudiéndose llegar a la licuacion de dichos gases. A medida que el atomo o la molécula sea mas
grande, este dipolo inducido serd mas facil de crear.

En el segundo caso, si las moléculas ya son polares, los dipolos se orientan para atraerse con el polo
de signo contrario de la molécula vecina, existiendo fuerzas de atraccion entre ellas. Aunque estas
fuerzas siguen siendo débiles, son mayores que las del primer caso en las que el dipolo tiene que ser
inducido.

b) enlaces por puente de hidrégeno: Para que se produzca un enlace de este tipo, deben cumplirse
dos condiciones:

1.- El hidrégeno se une a un elemento muy electronegativo (F, Cl, O o N), con lo que, al ser la
diferencia de electronegatividad elevada, se forma un enlace covalente muy polar, donde el
hidrégeno es el que se carga positivamente.

2.- El elemento al que se une el hidrégeno debe tener pares de electrones que no formen parte
del enlace covalente polar con el hidrégeno.

3.- La molécula debe ser polar, es decir, debe carecer de simetria que anule los dipolos creados.
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Entonces se produce una doble atraccion de tipo electrostatico entre:

1. dipolos de moléculas contiguas, es decir, el polo positivo de una molécula con el negativo de
otra.

2. el polo positivo del dipolo de una molécula con los pares de electrones no enlazantes del
elemento al que se une el hidrégeno, de otra molécula.

Este es el llamado enlace por puente de hidrogeno que es mucho mas fuerte que las fuerzas de Van
der Waals.

Hay que senalar también que los enlaces por puente de hidrégeno se pueden dar entre moléculas
diferentes (intermoleculares) o dentro de una misma molécula si su geometria es la adecuada
(intramoleculares).

Es importante que se entienda que tanto las fuerzas de Van der Waals como los enlaces por puente
de hidrogeno son mucho mas débiles que los enlaces covalentes, y de hecho, cuando calentamos
una sustancia covalente, se rompen de forma relativamente facil los enlaces intermoleculares pero
nunca los enlaces covalentes que unen a los distintos atomos de la molécula. Por ejemplo, cuando
hervimos agua, no obtenemos hidrégeno y oxigeno sino vapor de agua, es decir, se han roto los
enlaces por puente de hidrégeno, pero no los enlaces covalentes que unen a los atomos de
hidrégeno con el de oxigeno.
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2.1.- Introduccién.

En toda reaccién quimica se produce siempre una absorciéon o desprendimiento de energia. Sin
embargo, esto no es del todo correcto, ya que la energia ni se crea ni se destruye, sélo se transforma,
por lo tanto, lo que ocurre en una reaccién quimica es la conversion de la energia quimica (la asociada a
la formacién y ruptura de enlaces quimicos) en otros tipos de energia y viceversa.

Existe ademas una relacién entre el aporte o desprendimiento de energia en una reaccién quimica y la
tendencia a que esta se produzca de forma espontédnea que también estudiaremos a lo largo de este
tema.

2.2.- Nomenclatura termodindmica.

La termodinamica es la parte de la fisica que estudia la relacidn entre el calor y el trabajo. Dicha ciencia
entiende por un sistema termodinamico a aquella parte del universo separada del exterior por superficies
reales o imaginarias. Hay varios tipos de sistemas:

a) Aislados: No intercambian ni materia ni energia.
b) Cerrados: Intercambian energia pero no materia.
c) Abiertos: Intercambian materia y energia con los alrededores.

materia materia

materia materia

sistema sistema
aislado cerrado
energia 7“&1'& \
energia energia

materia /nateria

sistema
abierto

energia

/=N

energia
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Todas las energias de un sistema, (mecanica, calorifica,

eléctrica, etc.), pueden transformarse entre si. Las que mas

nos interesan a nosotros son la mecanica y la calorifica. El .
Trabajo

trabajo y el calor pueden transformarse entre si, son la
misma cosa: energia. Dado que los sistemas pueden recibir o
W<o

W>0

ceder tanto energia como trabajo, hay que establecer un

criterio termodindamico de signos, que es el que esta sistema
representado en la figura de la derecha.
El trabajo se mide en Joules y el calor en Calorias (cantidad
de calor necesaria para elevar la temperatura de 1 gr de S Q>0
agua desde 14,5 °C a 15,5 °C). La equivalencia entre ambas Energia
es: Q<0

1J=0,24 cal

1cal=4,18J

Vamos a definir a continuaciéon una serie de variables termodindmicas necesarias para el desarrollo de
este tema:

2.2.1.- Capacidad calorifica molar.

La capacidad calorifica de un cuerpo de masa m, es la cantidad de calor necesaria para elevar su
temperatura un grado centigrado.
Son de especial interés:

do
5 Cp = para procesos a presidén constante
ar
d
-C, = dQY:} para procesos a volumen constante

Més que capacidades calorificas se acostumbra utilizar calores especificos, (capacidades
calorificas por mol o por gramo), ¢, o ¢

=n-c, y C,=n-c,
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2.3.- Primer principio de la termodinamica.

Supongamos un sistema cerrado que evoluciona desde un estado 1 hasta el 2 y que durante el proceso
recibe una cantidad de calor Q y realiza un trabajo W.

El primer principio de la Termodinamica dice:

"La cantidad de energia intercambiada permanece constante cualquiera que sea la transformacion
realizada, siendo igual a la variacion total de energia del sistema".

AU=0Q-W

donde AU es la llamada variacién de la energia interna, Q el calor y W el trabajo intercambiados por el
sistema con el entorno. Observa que el signo negativo del trabajo proviene del criterio termodindmico
de signos antes mencionado.

La energia interna de un sistema es la suma de las energias que poseen las particulas microscépicas de
las que esta constituido, es decir, todas las energias cinéticas y potenciales, asociadas a sus particulas
constituyentes. Por lo tanto, en la energia interna influyen energias tales como la energia térmica, la
energia quimica, la energia de los electrones internos de cada uno de los 4tomos y la energia nuclear. En
los procesos fisicos y quimicos mas habituales, estas dos Ultimas no suelen intervenir, por lo que al no
alterarse, la variacién de la energia interna coincidird con la variacion conjunta de las energias térmica y
quimica.

No se puede conocer el valor absoluto de la energia interna de un sistema, sélo sus variaciones en un
proceso determinado.

La energia interna, U, es una funcién de estado, es decir, su valor sélo depende de los estados inicial y
final del sistema y no del camino seguido para pasar de uno a otro. Por el contrario, el calor y el trabajo
no son funcién de estado, su valor numérico depende tanto de las condiciones iniciales y finales como de
los estados intermedios alcanzados para pasar de un estado a otro.

W, % W, W,
Qq = 0.2#0.3
AU=Q-W

Al = UB_ UA

Al

La variacidn de la energia interna, para un cambio infinitesimal se determina como:

dU =dQ-dw
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Vamos a aplicar esta ecuacién a un caso concreto:

a) Si se trata de transformaciones a presidn constante donde el sistema evoluciona desde un estado;
definido por las variables P Vi ,T1, hasta un estado, definido por P ,V, ,T2:

v, v,
W:le P-dV:P-jVI AV =P-(Vy-1)

y por lo tanto, la variacién de energia interna quedara:
AU=U;-U;=Q,-W=0Q,-P.(V2-V;)

si despejamos el valor de Qg:

Qp= (U2 +PV2) - (Ui +P.Vy)
A la funcién (U+P.V) se le llama entalpia y se representa por la letra H

Q,=H;-H;=AH

La energia intercambiada en forma de calor en un proceso a presion constante es igual a la variacién de
la entalpia en el transcurso de la transformacion, y sélo depende del estado final e inicial (se trata de una

funcion de estado).

Muchos procesos fisicos y quimicos tienen lugar bajo estas condiciones (a presidon constante) por lo que
calor y variacién de entalpia resultan términos equivalentes.

Si la presion no permanece constante, entonces:

AH = (U2 + P2.V3) - (U1 + P1.V)

2.4.- Calor de reaccioén.
En un sistema termodinamico cerrado en el que tenga lugar una reaccion:
aA + bB > cC+dD

se produce una rotura de enlaces y formacién de otros, por lo que habra una variaciéon de la energia
interna del sistema.

Se denomina calor de reaccién a la cantidad de energia calorifica que el sistema ha de ceder o absorber
para que la temperatura permanezca constante durante todo el proceso de la reaccién quimica.
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Si el medio exterior recibe energia la reacciéon se denomina exotérmica y si el sistema absorbe energia se
llama endotérmica. En las reacciones exotérmicas, se necesita menos calor para romper los enlaces del
que se desprender al formar los nuevos, y en las reacciones endotérmicas, ocurre al contrario, se necesita
mas calor para romper los enlaces del que se desprende al formar los nuevos.

Reaccion exotérmica Reaccion endotérmica
* Reactivos * | i
\E \E
= =
Q Q
-’ -’
= =
w AH<0 w AH>0
| i Reactivos
Camino de reaccion —p Camino de reaccion —p

De acuerdo con el criterio termodindmico de signos, para una reaccién exotérmica, el calor de reaccién
serad negativo y para una endotérmica sera positivo.

Si la reaccion es a volumen constante: AU = Q,
reacciones de este tipo pueden ser:

a) Reacciones que se producen en un recipiente cerrado.
b) Reacciones entre sdlidos o liquidos sin desprendimiento de gases.
c) Reacciones entre gases en las que el nimero de moles permanece constante.

Si la reaccion se realiza a presidon constante, el calor de reaccién Q, es igual a la variacién de la
entalpia:

Q, = AH

Ahora bien, para poder comparar los calores de reacciones distintas es preciso conocer bajo qué
condiciones se estan llevando a cabo y el estado fisico de los distintos componentes de la reaccién (gas,
liquido o sélido). Para ello se define un estado estandar o condiciones estandar que corresponde a la
forma fisica mas estable de cualquier cuerpo puro a la presiéon de 1 atm y 25°C, (a diferencia de las
condiciones normales que tienen lugar a presidon 1 atmésfera y temperatura 0° C).

Las entalpias determinadas en condiciones estandar se denominan entalpias estandar y se representan

de la siguiente manera: H°.

4= Condiciones estandar
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2.5.- Distintos tipos de entalpias.

2.5.1.- Entalpias de formacién.

Es, por definicidn, la variacién de entalpia que acompana a la formacién de un mol de compuesto a partir
de los elementos que la componen a una presion y temperatura determinadas. Por ejemplo:

2C+3H+ %2 O, —  CH3-CHOH AHs
si las condiciones son las estandar serda AH®.
Por convenio, la entalpia de formacién de un elemento quimico y la del H*(ac) es nula, lo que se debe a la
imposibilidad de medir tal calor experimentalmente. Ahora bien, si un elemento quimico posee varios
estados alotrépicos, sélo tiene entalpia de formaciéon nula el mas estable de todos ellas, por ejemplo:
AH¢® (S rémbico) = 0 KJ/mol
AH:° (S monoclinico) = 0,34 KJ/mol

en este caso la reaccion de formacién del azufre monoclinico seria:

S (rédmbico) >

S (monoclinico) AH® = 0,34 KJ/mol

En la siguiente tabla se dan las entalpias de formaciénjen condiciones estandar de algunas sustancias:

Compuesto | AH¢° (KJ/mol) | Compuesto | AH¢° (KJ/mol) Compuesto AH¢° (KJ/mol)
Na (s) 0 N2 (9) 0 C (grafito) 0
NaF (s) -571 NH; (1) + 292 C (diamante) +1,9
NaCl (s) - 411 NHs (9) -46,1 CO (g) -115
NaBr (s) - 359 P (s) 0 CO: (9) - 393
Nal (s) - 286 PHs (g) + 9,25 NO (g) + 90,1
2 (s) 0 AsHs (g) +41,0 NO: (g) + 33,7
F2 () 0 H,O (I) - 286 N2Os (g) + 9,65
Cl2 (9) 0 H2S (g) -20,2 S (rémbico) 0
Brz (1) 0 Se (s) 0 S (monoclinico) + 0,34
IF (g) -94 H.Se (g) + 85,6 SOz (9) - 296
ICl (9) +17,5 Te (s) 0 CHa. (9) -74,9
H2 (9) 0 02 (9) 0 CaSOQq (s) - 1430

El valor de la entalpia de formacién estandar de un compuesto indica la estabilidad del mismo, ya que a
mayor calor desprendido en su formaciéon (AH° < 0) mayor seréa su estabilidad, ya que se necesitard mas

calor para su descomposicion.

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO




UNIVERSIDAD FINIS TERRAE
FACULTAD DE MEDICINA

BIOQUIMICA |
ESCUELA DE MEDICINA

2.5.2.- Entalpias de combustidn.
Es la variacion de entalpia que se produce en la combustién de un mol de una sustancia:
compuesto + O, — CO; + H,O

por ejemplo:
C6H6+15/202 —> 6C02+3H20

si el combustible (compuesto que se quema) posee C, se forma CO: (g); H se forma H.O (I), N se forma
N2 (g); Cl, se forma Cl, y S, se forma SO; (g). Si ademas contiene cualquier otro elemento, se formara
como producto de la reaccidon el éxido mas estable correspondiente de dicho elemento. A continuacion
te presentamos una tabla con distintas entalpias de combustién de compuestos organicos:

Nombre Férmula AHS (KJ/mol)
Metano CH: (g) - 889,5
Etano C2Hs (g) - 1558,3
Propano CsHs (g) -2217,9
Etileno CzHs (9) - 1409,5
Benceno CeHe (1) -3264,6
Metanol CHsOH () -725,6
Etanol C2HsOH (1) -1365,6
Eter etilico (C2Hs)20 (1) - 1453,8
Acido acético CHsCOOH (I) - 875,3
Glucosa CeH1206 (s) -2813,3
Sacarosa C12H22011 (s) -5638,4

Observa que todas las entalpias de combustiéon son negativas, ya que, en cualquier reacciéon de
combustién, siempre se produce un desprendimiento de energia calorifica.

2.5.3.- Entalpias de disolucién.

Es el calor desprendido o absorbido en la disoluciéon de un mol de cualquier sustancia (sélida, liquida o
gaseosa) en agua. Por ejemplo:

2(g) - I2(ac)

Aqui tienes algunos datos de entalpias de disolucién:

Sustancia AH4° (KJ/mol) Sustancia AHg° (KJ/mol)
HCI (g) -73,0 SO:s (9) -156,0
H2SOq, (1) -74,2 NaNO; (s) + 21,0
SO; (9) - 35,5 HI (g) - 80,4
NaCl (s) +5,4 NHs (g) -354
HBr (g) - 82,9 NaOH (s) -43,1
HNO; (I) - 30,9 Na,SO, (s) -2,4
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2.6.- Ley de Hess.

El paso de los reactivos a los productos finales puede hacerse directamente o a través de una serie de
estados intermedios, y se cumple que: "la variacién de la entalpia en la reaccién directa es la suma de las
entalpias de cada una de las reacciones intermedias", ya que al ser la entalpia una funcién de estado, no
depende del camino seguido sino de las condiciones iniciales y finales.

Esto es lo que se conoce como la ley de Hess, formulada en 1840, y a través de ella podemos calcular
variaciones de entalpia de una reaccién con tal de que pueda obtenerse como suma algebraica de dos o
mas reacciones cuyos valores de variacion de entalpia son conocidos.

T )
= Reactivos
.
8
Lﬁ ;f.\xH2
Productos
ﬁH1 intermedios
l AH,
h 4
Productos
Camino 1 Camino 2

AH, = AH, + AH,
Por lo tanto, para la Termodinamica, hay tres premisas que se deben cumplir siempre:

Primera: El valor de la variacién de entalpia (AH) para una reaccién que se realiza a una Temperatura y a
una Presion determinadas, es siempre el mismo, independientemente de la que reaccidn transcurra en
uno o varios pasos.

Segunda: El valor de la variacidon de la entalpia (AH) es directamente proporcional a la cantidad de
reactivo utilizado o de producto obtenido.

Tercera: Los valores de la variacion de entalpia (AH) para dos reacciones inversas, son iguales en
magnitud pero de signo contrario.
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Vamos a verlo con un ejemplo sencillo:

Calcula la variacion de entalpia de la reaccién de hidrogenacién del eteno (CoHs) a (CoHe) etano a partir
de las variaciones de entalpia de combustién del eteno (-1411 KJ/mol) y del etano (-1560 KJ/mol) y de la
formacién del agua (-286 KJ/mol).

Paso 1: Escribir ajustada la reaccién problema:

Reaccién problema CHs + Ho > CoHe AH =7

Paso 2: Escribir ajustadas todas las reacciones de los datos del problema con su correspondiente
variacion de entalpia:

Datos:

a) C,H, + 30, — 2C0, + 2H,0 AH =—-1411 KJ/mol
b) C,Hg + %02 —> 2C€0, + 3H,0 AH =—-1560 KJ /mol

¢) Hy + %02 —>  H,0 AH ==285 KJ/mol

Paso 3: Obtener la reaccion problema como combinacién (por suma algebraica) de las reacciones que
nos da como datos el problema:

Operaciones:

a) CH, + 30, — 2CO, + 2H,0  AH=-1411KJ/mol

b) 2C0, + 3H,0 — CH, + %02 AH = 1560 KJ/mol
o H, o+ %02 ~ HO AH =285 KJ /mol

Paso 4: Sumar y obtener la reaccién problema con su variaciéon de entalpia que serad la suma de las
variaciones de entalpia de las reacciones de datos tal y como las hemos utilizado para obtenerla:

Resultado:

C,H, + H, — C,H, AH =-136 KJ/mol

que es la variacion de entalpia de la reaccion problema.
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2.7.- Energias de enlace.

Una reaccién quimica consiste en un nuevo reagrupamiento de los atomos de los reactivos para formar
los productos. Esto supone la ruptura de ciertos enlaces y la formacién de otros nuevos. Si se conocen las
energias necesarias para romper dichos enlaces, se podria calcular la entalpia de la reaccion.

Se llama energia de enlace a la energia necesaria para romper un mol de dichos enlaces.

Cuanto mas alta sea la energia de enlace, querrd decir que mas costard romperlo, por lo que el enlace
serd mas fuerte y mas estable.

Como en la mayoria de las ocasiones se suele trabajar a presion constante, la variacién de las energias de
enlace coincidira con la variacion de entalpia de la reaccién.

En la siguiente tabla te damos las entalpias o energias de enlace mas corrientes:

Enlace Energia Enlace Energia
(KJ/mol) (KJ/mol)
H-H 436 c=cC 610
C-H 415 | C=N 615
N-H 390 | C=0 730
O-H 460 | N=N 418
c-C 347 | 0=0 494
C-N 285 | c=C 830
c-0O 352 | C=N 887
N-N 159 | N=N 946

como se puede observar, todas las energias de enlace son positivas, ya que siempre hay que aportar
energia para romper cualquier enlace. Por otro lado, las energias de formaciéon de un enlace sera la
misma, pero con el signo negativo, ya que en este caso la energia sera liberada.

A partir de estas energias medias de enlace pueden calcularse aproximadamente las entalpias de
reaccion entre sustancias gaseosas de la siguiente manera:

AH,pqccisn = Z(energia de los enlaces rotos) — Z(energia de los enlaces formados)
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vamos a verlo con un ejemplo:

Calcula la entalpia de la reacciéon de hidrogenaciéon del eteno para formar etano segun la siguiente
reaccion:

HC=CH; + H; —» H3;C-CH;
Paso 1: Analizar los enlaces que se rompen y los enlaces que se forman en la reaccién problema.

En nuestro caso:
- serompe un enlace C=CyotroH-H
- seformaunenlace C-CydosC-H

Paso 2: Buscar en los datos del problema (en nuestro caso los sacaremos de la tabla de la pagina
anterior) las energias de los enlaces que se rompen y se forman en la reaccién.

- energiade enlace C=C =610 KJ/mol
- energiade enlace H-H =436 KJ/mol
- energia de enlace C-C = 347 KJ/mol
- energiade enlace C-H =415 KJ/mol

Paso 3: Restar las energias medias de enlace de los enlaces rotos menos las energias medias de enlace
de los enlaces formados y con eso tendremos la entalpia que nos pide el problema:

AH =(610+436)— (347 +2-415)=~131 KJ /mol

2.8.- Segundo principio de la termodinamica.

En un sistema cerrado en el que transcurre una reaccién, llega un momento en que las propiedades del
sistema, (presidn, temperatura, volumen, etc.), dejan de variar y permanecen constantes, se dice
entonces que se ha alcanzado el equilibrio. No hay cambios macroscépicos, pero es un equilibrio
dindmico, (con la misma velocidad con que se forman los productos, desaparecen para volver a dar los
reactivos).

La variacién de entalpia de una reaccidn, (AH), nos dira si esa reaccidén es endotérmica o exotérmica, pero
no nos dird si la reaccién tendra lugar de forma espontanea desde los reactivos hasta la formacion de
productos.

Todos los procesos tienen una direcciéon espontanea de preferencia que no puede ser explicada por el
primer principio de la termodinédmica. Es pues importante establecer los criterios que permitan prever si
una reacciéon quimica puede llevarse a cabo de forma espontdnea y en caso afirmativo, determinar las
proporciones de los productos de la reaccién cuando se alcance el equilibrio. Para ello tendremos que
definir una nueva funcion, la entropia y enunciar el segundo principio de la Termodinamica.
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2.8.1.- Concepto de entropia.

El segundo principio de la Termodindmica se ocupa de la espontaneidad de los procesos, ya sean fisicos
y/o quimicos. Para ello, se introduce una nueva funcién de estado que denominaremos Entropia y que
representaremos por la letra “S”. La entropia se define como:

dS — erev
T

donde Q es el calor intercambiado por el sistema para que el proceso se realice a la temperatura T
constante. Las unidades seran Joules/ Kelvin (J/K) o calorias/K (cal/K).

Si la transformacion es reversible y el sistema pasa de un estado 1 a un estado 2, la variaciéon de entropia
correspondiente sera:

1 d
AS=S,-8 =] Wrev
2T
Si el proceso se realiza a temperatura constante:
AS = AQrev

T
siendo AQ la cantidad de energia calorifica intercambiada.
Dado que, a temperatura constante, (proceso isotermo), la variacion de energia interna es nula:
AU =0 = Qrev - Wiy Qrev = Wrey

donde, posterior a un tratamiento matematico, se sustituye la presion su expresién dada por la ecuacion
de los gases ideales, por lo tanto:

V.
AS=n-R- lnv2 Funcion de estado
1

Prescindiendo de consideraciones matematicas, y a escala microscopica, la entropia se interpreta como
una medida del grado de desorden molecular del sistema, es decir, cuanto mayor sea el orden interno
del sistema, menor serd su entropia; si el desorden aumenta, la entropia aumenta y viceversa. Por
ejemplo:

a) Cambios de estado: Para una misma sustancia siempre se cumplird que:
S (sélido) < S (liquido) < S (gas)

ya que las particulas del gas siempre estardan mas desordenadas que las del sdlido.
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b)

Disolucién de un sélido en un liquido: como al disolverse el sélido se rompe su estructura
cristalina, el desorden aumenta y por tanto, la entropia de la disolucién serd mayor que la suma
de las entropias de sus componentes:

S (disolucién) > S (soluto) + S (disolvente)

Mezcla de gases: La entropia de la mezcla es mayor que la suma de las entropias de los gases
por separado:

S (mezcla de gases) > S (gas 1) + S (gas 2) + ...

Aumento de la temperatura: Al aumentar la temperatura, aumenta la energia cinética de sus
particulas por lo que aumentara el desorden, es decir:

S (sustancia a T alta) > S (sustancia a T mas baja)
Reacciones quimicas en las que aumenta el nuimero de moles: Si, dados los coeficientes
estequiométricos de una reaccién quimica, se observa que el nimero de moles de los productos
aumenta con respecto al de los reactivos, la entropia aumentara, por ejemplo, en la reaccién
genérica:

A(g) +B(g)=> 2C(g) +D(9)

vemos que dos moles totales de reactivos (1 de Ay 1 de B) se transforman en tres moles totales
(2de Cy 1deD), porlo que

S (productos) > S (reactivos)

2.8.2.- Segundo principio de la Termodinamica.

El segundo principio de la termodindmica afirma que la entropia, o sea, el desorden, de un sistema
aislado nunca puede decrecer. Por tanto, cuando un sistema aislado alcanza una configuracién de
maxima entropia, ya no puede experimentar cambios: ha alcanzado el equilibrio.

ASsistema aislado = 0

Conviene destacar que el segundo principio de la termodindmica no se opone a que la entropia de un
sistema disminuya, para ello, basta con disminuir la temperatura de dicho sistema (lo que por ejemplo
ocurre en la congelaciéon del agua), pero entonces, el entorno aumentard de entropia. Lo que exige el
segundo principio de la Termodinamica es que la variacion total de entropia sea positiva.
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2.9.- Espontaneidad de los procesos quimicos. Funcién de Gibbs.

Ni la entalpia (H) ni la entropia (S) nos dicen directamente si un proceso es espontaneo o no lo es. La
funcién de Gibbs, (o energia libre), si que nos da la medida de la espontaneidad del proceso. La funcion
de Gibbs es una funcién de estado, es decir, sélo depende del estado final e inicial del sistema y no del
camino seguido para pasar de uno a otro, y se define como:

G=H-TS

La funcidon de Gibbs también tiene unidades de energia y como en casos anteriores, no podemos
determinar su valor absoluto y nos tenemos que conformar con calcular sus variaciones. En un proceso
determinado a presién y temperatura constantes (condiciones habituales de trabajo en quimica), se
cumplira que:

AG=AH-T-AS
Vamos a estudiar las distintas posibilidades de AG:
a)SiAG < 0. — . proceso espontaneo.

b) Si AG 0 — - alcanza el equilibrio.
c)SiAG > 0 —  proceso no espontaneo; espontaneo el inverso.

Reactivos Productos
G,
GP
Equilibrio -
100% 50% 0%
0% 50% 100%%

Todo sistema va a tender a evolucionar hacia el equilibrio. Teniendo en cuenta que la temperatura debe
estar en la escala absoluta (Kelvin) y que por lo tanto no puede ser negativa, se pueden distinguir 4 casos
diferentes:

AG = AH - T-AS
Caso AH AS Tipo de reaccion  AG Situacién
1 <0 >0 exotérmica - espontanea a cualquier temperatura
2 <0 <0 exotérmica + /- espontanea a temperaturas bajas
3 >0 >0 endotérmica +/- espontanea a temperaturas altas
4 >0 <0 endotérmica + nunca sera espontanea
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Vamos a estudiar el paso del agua liquida a agua vapor a presién una atmésfera:
Q
H,0 () & H,0(9)
Para dicho proceso a T constante:
AH = 9710 cal AS = 26 cal/K

Vamos a calcular AG a tres temperaturas:

a) T =500 K (227 °C) AG = 9710 - 500-26 = - 3290 cal
a 227 °C el agua liquida pasara a vapor de agua en un proceso que sera espontaneo.

b) T = 300 K (27°C) AG = 9710 - 300-26 = 1910 cal

el proceso espontaneo es el inverso, es decir, a 27 °C, el vapor de agua pasaria a agua liquida de forma
espontanea.

c) T =373 K(100°C) AG=9710-37326 = O

el proceso estéa en equilibrio.

AH <0 AS A AH>0
AS >0 AS >0
Espontanea a Espontanea a
todas las temperaturas temperaturas altas
AH
AH <0 AH>0
AS<0 AS<0
Espontanea a No Espontanea a
temperaturas bajas cualquier temperatura

2.9.1.- Célculo de la variacién de la funcién de Gibbs.

El proceso de célculo de AG es el mismo que para calcular la entalpia AH.
Hay que definir de igual manera un estado estdndar para poder comparar las funciones de Gibbs para
distintas reacciones.
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3.1.- Clasificacién de la materia.

La materia puede encontrarse en la naturaleza como sustancia pura o formando mezclas. Como la
Quimica trata de estudiar la materia y sus transformaciones, a continuacién te vamos a presentar unos
conceptos sobre las distintas clases de materias que hay y las diferencias que existen entre ellas:

e Fase: Es una porcién de materia fisica y quimicamente uniforme. Es un concepto distinto al de
estado, por ejemplo, una mezcla de liquido y aceite esta constituida por dos fases a pesar de ser
las dos sustancias liquidas.

e Una Fase: Las sustancias formadas por una sola fase pueden ser de dos tipos: sustancias puras o
disoluciones (también llamadas mezclas homogéneas.

e Mas de una fase: Cuando una mezcla estd formada por mas de una fase se denomina mezcla
heterogénea. Las mezclas heterogéneas se pueden separar en sus distintas fases por métodos
fisicos o mecanicos (filtracidén, decantacién, ...).

El estudio de las mezclas heterogéneas puede simplificarse analizando cada una de sus fases por
separado, de ahi que no las estudiemos con profundidad y pasemos a detallar las mezclas homogéneas y
las sustancias puras.

3.1.1.- Sustancias constituidas por una sola fase.

Las hay de dos tipos:

¢ Disoluciones: Son mezclas homogéneas en las que sus componentes pueden separarse por
métodos fisicos (calentamiento, destilacion, ...). Hay varios tipos de ellas:
o Sdlidas: Aleaciones (por ejemplo el acero (Fe y C).
o Liquidas: Sales disueltas
o Gaseosas: por ejemplo el aire (mezcla de gases, fundamentalmente oxigeno y
nitrégeno).

e Sustancias puras: Las hay de dos tipos:

o Elementos: Sustancias que no se pueden separar en otras mas sencillas. Hay 109
elementos organizados convenientemente en la Tabla periddica)

o Compuestos: Son sustancias puras que se pueden descomponer en otras mas
sencillas. Estdn formadas por la agrupacién de varios elementos. Tienen las
siguientes caracteristicas:

» Composicion fija e invariable, independientemente de su procedencia,
(por ejemplo, el agua siempre tendra un 88,89 % de oxigeno y un 11,11 %
de hidrégeno).

» Tienen propiedades que las diferencian (al igual que los elementos) como
puntos de fusion y ebullicidn, densidad, ...

* Son siempre homogéneas, aunque todas las sustancias homogéneas no
son compuestos o elementos (sustancias puras), también estdn las
disoluciones.

* En las mezclas los componentes mantienen sus propiedades, mientras que
en los compuestos no.
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En ocasiones existen verdaderas dificultades para poder diferenciar una disolucién de un compuesto, por
eso, en la siguiente tabla te resumimos las diferencias fundamentales:

Compuestos Mezclas homogéneas

- Las proporciones en que estan los|- Las proporciones de las sustancias que
elementos dentro de los compuestos] se mezclan son variables.
es siempre constante.

- Tienen propiedades fisicas (puntos de|- Tienen propiedades fisicas (puntos de
fusion y de ebullicién, densidad,) fusion y de ebullicién, densidad,) que
constantes. varian en funcién de las proporciones

en que estan las sustancias mezcladas.

- Las propiedades de los elementos que|- Las sustancias que se mezclan
forman un compuesto son| mantienen las propiedades.
radicalmente distintas a las del
compuesto formado

- De los compuestos, sélo se pueden|- Las sustancias que forman una mezcla
obtener - los elementos que lo] se pueden separar por métodos fisicos
constituyen - por métodos quimicos (evaporacion, filtraciéon, imantacion,...)
(reacciones quimicas).

A continuacion, te proponemos un algoritmo para que puedas clasificar cualquier sustancia segun el tipo
que sea: mezcla (homogénea o heterogénea) o sustancia pura (elemento o compuesto).

¢Tiene las mismas propiedades en | mmp MEZCLA HETEROGENEA
toda la muestra?

‘Si

(Tiene una inica composicion? # MEZCLA HOMOGENEA

‘Si

SUSTANCIA PURA

!

(,Se puede descomponer en otras # ELEMENTO
mas simples?

‘Si

COMPUESTO
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3.2.- La reacciéon quimica.

Antes de empezar debemos diferenciar claramente entre proceso fisico y proceso quimico:

Proceso fisico: No cambia la composicion quimica de la sustancia, tan solo tiene lugar una separacion de una
sustancia de otra en una mezcla o un cambio de estado. Ejemplos de procesos fisicos son: evaporacion,
fusion, destilacion, filtracion,...Los cambios de estado tienen nombres caracteristicos que te presentamos en

este diagrama:

Liquido

Condensacion Evaporacion

w2
=
al
= =
2. Gas 8
O~ o)
=} N
=
Sublimacion Deposicion
Solido

e Proceso quimico: Implican un cambio de composicion en la sustancia,
es-decir, tiene lugar una reaccién quimica, en la que unas sustancias se transforman en otras de propiedades

totalmente diferentes.

Hay muchos tipos de reacciones quimicas, y aunque mas adelante las clasificaremos atendiendo a su mecanismo y
comportamiento quimico (acido-base, redox, precipitacion,...) por el momento, s6lo vamos a clasificarlas atendiendo a

como se reagrupan los atomos:

3.2.1.- Reacciones de sintesis.

Dos 0 mas sustancias reaccionan para dar otra mas compleja. Tienen la siguiente estructura:
A+B—> AB

donde A y B pueden ser elementos (en cuyo caso también se pueden llamar reacciones de formacion de la sustancia
AB) o compuestos. Por ejemplo:

N, + 3 H» - 2NH;3

Fe + S > FeS

CaO + HO > Ca(OH)
SO+ HO - H,S0;

CaO + SO,~> CaSO0;
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3.2.2.- Reacciones de descomposicion.

Una sustancia se descompone para dar dos mas simples. La estructura es la siguiente:
AB > A + B
donde Ay B pueden ser elementos y/o compuestos. Por ejemplo:
Ba(OH). > BaO + H:O
H2SOs3 2> SO, + H0
2 HgO 2> 2Hg +0:
PbCO; > PbO + CO;

Si el proceso de descomposicidn se realiza con la ayuda de electricidad, las reacciones se denominan
de Electrélisis, por ejemplo:

2 H0 2> 2H, + O

2 NaCl > 2Na + Cl

3.2.3.- Reacciones de desplazamiento o sustitucion.

Uno de los elementos que forma parte de un compuesto es sustituido por otro. La estructura de la
reaccion es la siguiente:

AB+ X > AX+ B
por ejemplo:

Cu+ 2AgNOs > Cu(NOs), + 2Ag
Zn + HzSO4 -> ZnSO4 + Hz
Cl, + 2KBr -> 2KCI + Br;

3.2.4.- Reacciones de intercambio.
Estas reacciones equivalen a una doble descomposicién o un intercambio. La estructura general es:

AB + XY > AX + BY
por ejemplo:

AgNOs + NaCl > NaNOs; + AgCl
H.SOs + 2 NaOH = Na,SO, + 2 H,0
Na;CO; + 2HCl > 2NaCl+ H,0+ CO,
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3.3.- Leyes ponderales. (referentes al peso).

3.3.1.- Ley de la conservacién de la masa.

- La enuncié Lavoisier en 1789.

- En cualquier reaccién quimica, la suma de la masa de los productos es igual
a la suma de la masa de los reactivos, es decir, que la materia no se crea ni se
destruye, sélo se transforma.

3.3.2.- Ley de las proporciones definidas.

- La enuncid J. L. Proust en 1799.

- Cuando dos elementos se combinan para formar un compuesto, lo hacen
siempre en proporciones fijas y definidas, asi, por ejemplo, el amoniaco siempre
tiene un 82,36 % de N y un 17,64 % de H, sea cual sea su procedencia o el método
utilizado para obtenerlo.

3.3.3.- Ley de las proporciones miiltiples.

- La enuncié Dalton en 1805.

- Cuando dos elementos se combinan para formar mas de un
compuesto, los pesos de un elemento que se combinan con una
cantidad fija del otro, guardan entre si una relacién numérica sencilla.

3.4.- Teoria atdmica de Dalton.

Las hipdtesis atdomicas fueron unas teorias emitidas por Dalton en el afo 1808, tratando de explicar las
tres leyes ponderales.

- Demdcrito ya sostenia estas teorias (siglo IV a.d.C.).
- La teoria de Dalton puede resumirse en los siguientes puntos:

1°.- La materia estd compuesta por particulas indivisibles llamadas dtomos: “La materia, aunque
divisible en grado extremo, no lo es indefinidamente, esto es, debe haber un punto mas
alla del cual no se puede dividir”.
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2°.- Todos los dtomos de un mismo elemento son idénticos. Los dtomos de distintos elementos,
poseen masa y propiedades diferentes.

3°.-  Los compuestos se forman por la unién de dtomos de los correspondientes elementos que
lo constituyen en una relacion numérica sencilla (Regla de la maxima simplicidad).

4.- Las reacciones quimicas sélo son una reestructuracion de los atomos. Los atomos se
agrupan de forma diferente a como lo estaban inicialmente, pero ni se forman ni se
destruyen.

Con estas hipétesis, Dalton trata de explicar las tres leyes ponderales:

a)

Ley de la conservacién de la masa: La cuarta hipotesis establecida por Dalton, es otra forma de
enunciar la ley de conservacién de la masa. Si los 4tomos no se crean ni se destruyen en una
reaccién quimica, es légico que la masa de los productos y de los reactivos permanezca
constante.

b) Ley de las proporciones definidas: La tercera hipétesis de Dalton, sugiere que para la formacion

de un compuesto los dtomos de los distintos elementos que lo forman deben estar en una
proporcién numérica sencilla y determinada. Si ademas, todos los &tomos de un mismo elemento
tienen la misma masa, es facil deducir que la proporcién en masa debera ser constante.

Ley de las proporciones multiples: Si los dtomos de un mismo elemento son idénticos y la
proporcion en que forman los compuestos es sencilla, es l6gico deducir que, si dos elementos
forman mas de un compuesto, exista una relacion numérica simple entre las cantidades del
sedgundo elemento que se combinan con una cantidad fija del primero. Por ejemplo, entre el
CO. y el CO, esa relaciéon serd de 2 ya que, para una cantidad fija de carbono, el didéxido de
carbono tendra el doble de oxigeno que el mondéxido de carbono.

Hoy se sabe que existen algunos errores:

1. 'Los atomos no son indivisibles, poseen electrones, protones y neutrones. En la
actualidad, se han descubierto muchas mas particulas subatémicas clasificadas en dos
grandes grupos: los leptones y los quarks.

2. La existencia de isétopos (dtomos de un mismo elemento, pero con diferente masa ya
que tienen distinto nimero de neutrones en el nicleo).

3. La Regla de la maxima simplicidad llevé a Dalton a asignar férmulas erréneas a algunos
compuestos, por ejemplo, al agua le asigné la férmula HO y al amoniaco NH.

4. En las reacciones nucleares, los dtomos pueden transmutarse unos en otros emitiendo
particulas radiactivas y energia.

A pesar de los errores que tiene la teoria atomica de Dalton, supuso una gran revolucion para los
quimicos del siglo XIX plantedndoles nuevos retos, entre los que podemos destacar:

a) La busqueda sistematica de nuevos elementos quimicos.

b) La ordenacién de los elementos quimicos segun sus distintas propiedades, lo que condujo al
Sistema periddico.

c) La obtencién de féormulas quimicas de compuestos.
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3.5.- Leyes volumétricas. Hipétesis de Avogadro.

El problema ahora consiste en conocer la forma de asignar férmulas a los compuestos.

Dalton sugirié la regla de la méaxima simplicidad, que llevé a errores como HO para el agua, NH para el
amoniaco, etc.

En aquella época, sélo se conocian los % en peso de los elementos que formaban el compuesto, pero
como todos los &tomos no pesan lo mismo, estos datos no eran suficientes.

Gay-Lussac, trabajando con reacciones entre gases, dedujo lo siguiente: "los volimenes de los gases que
reaccionan y los de los productos gaseosos formados guardan entre si una relaciéon de nimeros sencillos,
siempre que estén medidos en las mismas condiciones de presién y temperatura”. Por ejemplo:

2 vol. Hidrégeno + 1 vol. Oxigeno > 2 vol. agua

Avogadro dio una explicacién en 1811: "Volidmenes iguales de gases medidos en las
mismas condiciones de presiéon y temperatura, contienen el mismo numero de
moléculas.".

Avogadro también supuso que en la mayoria de los elementos gaseosos, sus
moléculas estan formadas por la unidén de dos &tomos, es decir, son moléculas
diatémicas.

Todo ello permitié deducir algunas férmulas para compuestos gaseosos:

2 vol.
1 vol. Cloro + 1 vol. Hidrégeno Cloruro de
Hidrégeno

Cl + H 2 HCI

(si fuese asi no.cumpliria la 1° ley ponderal)
Cl; + H: _, 2 Hd
+ |l =] 4
1 vol. Oxigeno + 2 vol. Hidrégeno 2 vol. agua
O, + 2 H» 2 Hzo
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L 1 vol. Monéxido de
. + .
2 vol. Hidrégeno Carbono 1 vol. metanol

2 H; + cO 1 CH3OH

o

Hoy se sabe que salvo en gases nobles, los elementos gaseosos estdan agrupados en moléculas
diatomicas, es decir, estan formados por la uniéon de dos atomos (Hz, Oz, N, Fz, Clo, Bra, I, ...)

3.6.- Concepto de masa atomica.

- Los conocimientos que tenian los cientificos hasta mediados del siglo XIX, eran la teoria de Dalton
y las hipétesis de Avogadro.

- Desde que Dalton enuncié que la materia estaba constituida por dtomos de diferentes clases y
por tanto de diferente masa, los cientificos cayeron en la cuenta de que el conocimiento de estas
masas atomicas seria de gran utilidad para realizar calculos quimicos y determinar férmulas.

- Dalton pensaba que cuando dos elementos se combinan para dar mas de un compuesto, el mas
estable era el formado por moléculas diatémicas (regla de la maxima simplicidad de Dalton).

- Dado que creia que los gases eran monoatémicos:
H+Cl = HCI (cloruro de hidrégeno)
H+O = HO (agua)
N+H > NH (amoniaco)

y asi asigné algunas férmulas correctas y otras incorrectas.
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- Cuando Avogadro emitié su hipdtesis, Dalton la rechazé porque era incompatible con sus
razonamientos.

- Gay-Lussac observé que:
1 vol. Cloro + 1 vol. Hidrégeno > 2 vol. cloruro de hidrégeno

era imposible que volimenes iguales de gases diferentes contuvieran el mismo nimero de moléculas
porque entonces se obtendria un volumen de cloruro de hidrégeno.

- Fue entonces cuando Avogadro pensé que los gases eran diatomicos (para defender su hipotesis).
Clz + H2 -> 2 HCl
C|4 + H4 -> 2 H2C|2

todo ésto fue un gran avance, pero todavia quedaba sin determinar la férmula quimica de los
compuestos, aunque datos experimentales apuntaban que los gases eran diatémicos.

- Cannizaro en 1858 ide6 un método para calcular masas atomicas relativas. Al &tomo de Hidrégeno le
asigné el peso de 1 u.m.a. (unidad de masa atémica), luego el gas hidrégeno, al ser diatémico,
tendria una masa de 2 u.m.as. Como volimenes iguales contienen el mismo nimero de moléculas,
s6lo es necesario comparar el peso de volimenes iguales de hidrégeno y de otro gas, puesto que la
misma relacion se obtendria pesando un atomo de cada uno de ellos, y como sabemos lo que pesa la
molécula de hidrégeno, podemos calcular la masa atémica de los dtomos del otro gas.

- De manera similar definié el peso molecular relativo de una molécula como las veces que esa
molécula pesaba mas que el atomo de Hidrégeno.

- Ejemplo: 1 volumen de NO pesa 15 veces mas que 1 volumen de Hidrégeno medidos en las mismas
condiciones de presion y de temperatura, luego 1 molécula de NO pesa 15 veces mas que una molécula
de Hz. Como H, tiene un peso de 2, NO pesa 30.

- El método propuesto por Cannizaro fue:

Sustancia Peso molecular % de Peso relativo de oxigeno
relativo Oxigeno en la molécula
Agua 18 89 16
Monéxido de nitrégeno 30 53 16
Monéxido de Carbono 28 57 16
Dioxido de carbono 44 73 32
Oxigeno 32 100 32
Ozono 48 100 48

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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3.6.1.- Isétopos.

- Los is6topos son dtomos de un mismo elemento, pero con distinta masa. Los descubrié F. W. Aston
en 1910 cuando demostré que el Ne natural era una mezcla de dos tipos diferentes de atomos, unos

que pesaban 20 veces mas que el hidrégeno y otros que pesaban 22 veces mas.

- Todos los elementos naturales son mezclas de isétopos, pero, también se conoce que las
proporciones de los is6topos de un elemento en la naturaleza son constantes. Actualmente se

conocen mas de 300 isétopos.

- Cuando se efectta la medicién del peso atémico relativo de un elemento, el valor obtenido es el
peso ponderado de los diferentes isétopos que lo forman.

- Cuando se escribe el simbolo de un elemento, se indica, en ocasiones, de qué isétopo se trata:

12C = 4tomo de Carbono de masa atémica relativa 12.

A continuacion, tienes una tabla en la que te damos los isétopos que poseen algunos elementos con su
masa atomica y su abundancia relativa:

Elemento Isétopo Masa* Abundancia relativa Peso atémico
Hidrégeno H 1,007825 99,985
H 2,010423 0,015 1,00797
°H 3,023751 0,000
Boro °B 10,01293 19,780 10,811
"B 11,00931 80,220
Carbono 12C 12,00000 98,892
3C 13,00335 1,117 12,01115
“C 14,01270 0,000
Nitrégeno “N 14,00307 99,631 14,0067
R\ 15,00011 0,369
Oxigeno (O) 15,99491 99,759
70 16,99884 0,037 15,9994
80 17,99726 0,204
Cloro 3Cl 34,96885 75,531 35,453
s7Cl 36,96600 24,469

Datos con relacién al C'?

- Se pensd en cambiar el patrén de medida de masas relativas y a lo largo de la historia ha habido
tres definiciones de u.m.a.:

1°:1 u.m.a.

2°:1Tum.a.

masa H

1/16 masa '°O

3°: 1 um.a. =1/12 masa "?C

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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- Actualmente se define:

a) Peso atémico: Es el nimero que indica las veces que un elemento es mas pesado que la doceava
parte de un adtomo de Carbono isétopo 12.

b) Peso molecular: Es el nimero que indica las veces que una molécula es mas pesada que la doceava
parte de un atomo de Carbono isétopo 12.

- Vamos a ver con un ejemplo como se determinan las masas relativas medias para un elemento como
el Carbono:

El Carbono es una mezcla de tres isétopos:

C'? =12 u.m.as 98,9%
C®¥=13um.as 1,1%
C" =14 u.m.as 0,0%

¢Cual es el peso atémico del carbono natural?.

100 100 100

masaC = 12

no hay ningun atomo de C que pese 12,01 u.m.as, es una media ponderada y este es el valor que
aparece en la tabla periddica.

3.7.- Férmulas empiricas y férmulas moleculares.

- Las férmulas empiricas son aquellas que expresan las clases de dtomos que existen en la molécula y
su numero relativo.
- Las férmulas moleculares indican, ademas, el nimero absoluto de cada tipo de dtomo presente en
la molécula.
- Por ejemplo, para el benceno:
CH > Férmula empirica
CeHs > Férmula molecular

- Una vez conocidos los pesos atémicos, la deduccién de las féormulas empiricas es un proceso
sencillo, siempre que se pueda conocer la composicién centesimal del compuesto en cuestion.

3.8.- Concepto de mol. Nimero de Avogadro.

- Mol: Cantidad de un compuesto (o elemento) igual a su peso molecular (o atémico) expresado en
gramos.

M(H.O) = 18 umas > 18 gr de H,O = 1 mol de H;O

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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- 1 mol de cualquier sustancia contiene 6,023910?% particulas de esa sustancia (dtomos si se trata de
un elemento y moléculas si se trata de un compuesto). A dicho nimero se le conoce con el nombre de
nimero de Avogadro.

- Es importante destacar que un mol no es una unidad de masa, simplemente es una cantidad de
sustancia (6,023 e 102 particulas) y que si dicha cantidad estéd referida a un elemento o compuesto
quimico, existe una relacién directa con su masa.

- Parece evidente que para pasar de una cantidad de sustancia expresada en gramos a moles, tan
solo hay que dividir por su peso atémico si se trata de un elemento o por su peso molecular si se trata de
un compuesto, es decir:

ramos ramos
_ 8ramos b) Para un compuesto: n = 8LAMo8
A M

r r

a) Para un elemento: n

3.9.- Volumen molar. Ecuacién de los gases ideales.

Hasta aquella época se conocian tres leyes:

- Boyle y Mariotte: Si tenemos un gas encerrado en un recipiente de volumen variable y mantenemos
la temperatura constante, a medida que reducimos el volumen, la presién aumentara inversamente
proporcional y viceversa, es decir:

si el Vl , entonces PT, es decir: . P xV=K;

donde K; es una constante que solo depende del nimero de moléculas (cantidad de gas) y de la
temperatura.

- Charles y Gay-Lussac: Si tenemos un gas encerrado en un recipiente y mantenemos la presion
constante, si aumentamos la temperatura el volumen debera aumentar (para que la presién no varie),
es decir:

sila TT, entonces el V T, esdecir V=KyxT

donde K; es una constante que sélo depende del nimero de moléculas (cantidad de gas) y de la
presion.

Si representamos V = f(T), para cada una de las sustancias sale un recta; y si prolongamos cada una
de ellas corta el eje de abcisas en -273,15 °C que es el cero absoluto, ya que, tedricamente, a esa
temperatura, el volumen de cualquier sustancia seria nulo. Lo mismo ocurre si representamos en una
grafica P = f(T):

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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Nunca se ha llegado a alcanzar esa temperatura de -273,15 °C, por eso, se definié la escala Kelvin de

Temperaturas, donde dicho valor se toma como cero absoluto. Es obvio que en esta escala no
podran existir temperaturas negativas ni nula.

Ley de Avogadro: Si tenemos un gas encerrado en un recipiente y mantenemos la presion constante,

si aumentamos la cantidad de gas (moles) el volumen debera aumentar (para que la presién no varie),
es decir:

sila nT , entonces el VT , esdecir: V=Ks-n

donde n es el nimero de moles de gas y K3 es una constante que sélo depende de la presion y de la
temperatura.

- De las tres expresiones se puede deducir:

(1) PV = nRT

donde R es una constante cuyo valor sélo depende de las unidades elegidas para la presion, volumen,
temperatura y cantidad de gas, por ejemplo:

R = 0,082 (atm - litro/mol - K)
R =1,98 (calorias/mol - K)
R=28,31 (joule/mol-K)

los gases que cumplen la ecuacién (1), se llaman gases ideales o perfectos. No hay ningin gas que
cumpla exactamente dicha ecuacion, pero la mayoria se acercan bastante a ella.

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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- Las condiciones normales de operacion se definen como:
P=1atm
T=0°C=273K

sustituyendo en la ecuacién de los gases ideales podemos determinar el volumen que ocupara 1 mol de
un gas en condiciones normales:

=n - R . T
1-0,082 - 273 2> V = 22,4 litros

un mol de cualquier gas en c.n. (condiciones normales) ocupa 22,4 litros

- Ley de Henry: La ley de Henry establece que la solubilidad de un gas en un liquido es proporcional a
su presion parcial y a su coeficiente de solubilidad, asumiendo que la temperatura permanece
constante.

V=k- Pq k = es la solubilidad del gas,
Pg=presion parcial del gas

Para el O.a 37°C:s= 0,225 mL - L' - kPa’ 0 0,03 mL - L' - mmHg""

Por ejemplo, la cantidad de gas disuelto en un litro de agua o plasma, cuando la PO; es de 13,33kPa
(100mmHg) es:

V=0,225-13,33 =3mL
CO:: Pco2: 5,33 kPa (40 mmHg) por cada litro de plasma, k= 5,1 mL- L' - kPa’ 00,68 mL - L' - mmHg
533:-51=27,2mL

Esta relacion solo es aplicable al gas disuelto. Cuando el gas se combina quimicamente la cantidad total
en la fase liquida es la suma de la cantidad unida quimicamente mas la que se halla en la solucién fisica.

La ley de Henry explica, por ejemplo, la narcosis nitrogenada, o intoxicaciéon que se manifiesta en los
buceadores que respiran aire en botellas cuando la presidén por la profundidad disuelve grandes
cantidades de nitrégeno en la sangre. Altas concentraciones de este gas producen un efecto
narcotizante. Ademas, la ley de Henry también explica porqué al retornar a la superficie los buceadores
deben subir escalonadamente para permitir que el nitrégeno disuelto en la sangre se libere al disminuir
la presion. De no hacerlo asi, el buceador corre el riesgo de experimentar los sintomas de la
descompresion, resultantes de las burbujas de gas que se desprenden de la sangre al retornar a la
presion atmosférica.

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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3.10.- Estequiometria de las reacciones quimicas.

- Una reaccién quimica no sélo tiene un significado cualitativo, sino también cuantitativo si esta, esta

ajustada, es decir, nos da informacién de:

a) los reactivos y productos que intervienen en la reaccion.

b) en qué proporcién, en moléculas y moles (y si la reaccidon es gaseosa también en volimenes si

estan medidos en las mismas condiciones de presion y temperatura) reaccionan entre si.

- Con la aplicacion de estas relaciones cualitativas, se pueden resolver problemas de célculos
estequiométricos. Dichos calculos nos permitiran averiguar la cantidad de un producto de la reaccion
que se va a obtener con una cantidad de reactivos dada o la cantidad de un reactivo que se necesita

para obtener una determinada cantidad de producto.

- Antes de realizar los célculos estequiométricos hace falta tener claros una serie de conceptos:

Reactivo limitante: A veces nos dan cantidades de dos reactivos que no guardan la relacion
estequiométrica. En estos casos hay que determinar de antemano cudl de ellos estd en exceso
(parte que queda sin reaccionar) y cual es el reactivo limitante (reactivo que se agota, reacciona
por completo)

Reacciéon comin de una mezcla: Cuando una mezcla de dos sustancias reacciona con un mismo
reactivo, cada reactivo verifica su reaccion independientemente. Por lo tanto se trata de dos
reacciones diferentes, aunque simultdneas. De los datos obtenidos en estos casos, puede
determinarse la composicion de la mezcla.

Pureza de los reactivos: Si hay alguna sustancia impura en los reactivos, sélo la parte pura de
ellos intervendra en la reaccidn (suponiendo impurezas inertes).

Empleo de disoluciones: Este caso podria reducirse al anterior, ya que tendremos que calcular la
cantidad de sustancia disuelta que sera la que verdaderamente reaccione.

Rendimiento de la reaccidn: En muchos casos, los calculos tedricos no coinciden con las
cantidades de productos que realmente se obtienen. El rendimiento de la reaccién nos permite
saber los gramos reales que se obtienen sabiendo los tedricos calculados, es decir, que si el
rendimiento de la reaccién es del 80 %, aplicando dicho porcentaje sobre los célculos tedricos
realizados, sabremos lo que realmente se obtendria.

gramos reales 100 = moles reales 100

gramos teoricos moles teoricos

R=

Para realizar correctamente los célculos estequiométricos tenemos que seguir los siguientes pasos:

Q
-

Ajustar la reaccién quimica.

Pasar todos los datos a moles.

Calcular el reactivo limitante en el caso de que sea necesario.
Realizar los célculos estequiométricos.

Pasar los moles a las unidades que nos pidan.

f)  Aplicar el concepto de rendimiento de la reaccion si tenemos datos.

Lgog

D

QF. MARIO AVILA GARRIDO
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4.1. Introduccién.

Una solucién es una mezcla homogénea de por lo menos dos componentes: una fase dispersa, que es el
soluto (sustancia que se disuelve), y una dispersora que constituye el solvente o disolvente (la sustancia
que disuelve al soluto) y que, generalmente, se encuentra en mayor proporcion. Las soluciones mas
utilizadas en bioquimica son las que tienen agua como solvente. La solubilidad de un soluto en un
solvente depende de la naturaleza de éstos, de la temperatura y, en el caso de un gas, de la presién. La
solubilidad generalmente estd dada en gramos de soluto por 100 g de solvente.

Se llaman soluciones diluidas las que contienen una proporcion relativamente pequeia de soluto; se
llaman soluciones concentradas las que contienen una gran cantidad de soluto. Sélo son posibles
soluciones concentradas cuando el soluto es muy soluble.

Una solucién saturada contiene la cantidad de soluto disuelto necesaria para la existencia de un equilibrio
entre las moléculas disueltas y las moléculas en exceso que no estan disueltas. Esta solucién se forma por
medio de una vigorosa agitacion con exceso de soluto. Existe una solucidn sobresaturada cuando en la
solucién hay presente mas soluto que en una solucién saturada. Para prepararla se forma una solucién
saturada a temperatura elevada y se enfria cuidadosamente para evitar la cristalizacion. Las soluciones
sobresaturadas son inestables y con facilidad se convierten en soluciones saturadas.

Las mencionadas soluciones son poco precisas y no indican, de manera cuantitativa, el soluto ni el
solvente; los métodos cuantitativos mas comunes, que sirven para expresar la concentracion (la medida
numérica de la cantidad relativa de soluto en la solucién) de las soluciones, son las porcentuales, las
molares y las normales.

4.2. Soluciones porcentuales

En las soluciones porcentuales no se toma en cuenta el peso férmula del soluto. En este tipo de
soluciones se debe especificar si la relacion es peso a peso (p/p), peso a volumen (p/v) o volumen a
volumen (v/v).

Ejemplos:

4.2.1. Solucién porcentual m/m. Solucién al 10% de NaCl contiene 10 g de la sal por 100 g de solucién. El
peso/peso porcentual expresa el nimero de gramos del soluto en 100 gramos de la solucién final.

g.de soluto

%m/m = 100

100 g de soluciéon i
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4.2.2. Solucién porcentual m/v. Solucién de NaCl a 10% p/v: 10 g de NaCl en 100 ml de solucién. Esto
expresa el nimero de gramos de soluto en 100 ml de la solucién final. En bioquimica, si no se
especifica otra situacion, las soluciones porcentuales deben entenderse como p/v.

.de soluto
g 100

0 =
vom/v 100 ml de solucién *

4.2.3. Solucién porcentual v/v. Se utiliza cuando el soluto y el solvente son liquidos. El v/v indica el
numero de volimenes de soluto por 100 volimenes de solucién. Solucién de etanol a 30% v/v: 30
ml de éste en 100 ml de solucién. Esto quiere decir que por cada 100 ml de solucién, 30 ml
corresponden al soluto y el resto, hasta completar 100 ml, al agua destilada o al solvente
empleado.

%v/ volumen de soluto 100
v/v = *
0 100 volumenes de solucion

Es importante insistir que los términos porcentuales expresan siempre una relacién, es decir, podemos
variar los volimenes siempre y cuando no perdamos dicha relacién. Por ejemplo, si nos pidieran preparar
50 ml de una solucion de alcohol etilico a 20%, seguiriamos el siguiente planteamiento:

100 ml de sol. tienen 20 ml de alcohol puro
50 ml de sol. tienen x ml de alcohol puro

2050
" 100

*

Resultado: necesitamos 10 ml de alcohol puro y completar un volumen de 50 ml.
El alcohol etilico comUn es de 96% de pureza (v/v). Por lo tanto, si no contamos con alcohol puro y
quisiéramos preparar una solucién de alcohol a 20%, seguiriamos el siguiente planteamiento:

100 ml de sol. tienen 96 ml de alcohol puro X ml de sol. tienen 20 ml de alcohol puro

20 %50 i
= % * 10 = ml de solucion

Resultado: necesitamos 20.83 ml de solucion de alcohol a 96% y completar un volumen de 100 ml. Si tan
s6lo queremos 50 ml de esta nueva solucidn, entonces:

100 ml de sol. de alcohol a 20% tienen 20,83 ml de alcohol a 96%
50 ml de sol. de alcohol a 20% tienen X ml de alcohol a 96%

50 * 20,83
X="—"

100~ 10,41 ml

Resultado: necesitamos 10,41 ml de alcohol de 96% y completar con agua destilada hasta un volumen
final de 50 ml.
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4.3. Soluciones molares

Una solucidén molar se define como el nimero de moles de soluto en un litro de solucién:

_ N2 de moles de soluto

litro de solucion

donde un mol es igual al peso atdmico o molecular expresado en gramos (dtomo gramo o molécula
gramo). Un mol contiene el nimero de Avogadro (6,023*10%) de particulas, &tomos o moléculas.

Si un mol de una sustancia se disuelve en agua hasta un volumen de un litro, se obtiene una solucién 1
molar (1M).

Por ejemplo, si quisiéramos preparar una soluciéon 1 molar de NaCl, tendriamos que considerar, primero,
su peso molecular (Na: 23 + Cl: 35,5 = 58,5) y este valor en gramos disolverlo en agua, hasta completar
un litro.

Ahora bien, si nos piden preparar 400 ml de una solucién 0,5 M de NaCl: ;cuantos gramos de NaCl
deben pesarse?

1. ~Sabemos que un mol de NaCl es de 58,5 g.
2. Haremos el siguiente planteamiento:

Una sol. 1M tiene 58.5g de NaCl.

Una sol. 0,5M tiene X g de NaCl.

0,5 % 58,5
X="-"—""

100 = 29,25 g de NaCl

3. De acuerdo con la definicion de solucién molar, los 29,25 g de NaCl los consideramos en un litro
de solucidén, pero como nos piden preparar 400 ml haremos el siguiente planteamiento:
En 1000 ml de sol. hay: 29,25g de NaCl
En 400 ml de sol. hay: X g de NaCl

_ 400 % 29,25

1000 = 11,70 g de NaCl

Resultado: necesitamos 11,7 g de NaCl y disolverlo hasta completar un volumen de 400 ml.

En este ejemplo, como podemos ver, hemos multiplicado la molaridad del problema (0,5 mol/L) por el
peso molecular de NaCl (58,5 g) y por el volumen del problema (400 ml). Posteriormente dividiremos
entre 1 litro (1000 ml). Para simplificar el procedimiento podemos aplicar la siguiente férmula:

V*PMxM

1000 = gramos de la sustancia

En donde:
V = Volumen del problema en mililitros.
PM = Peso molecular de la sustancia en gramos.
M = Molaridad del problema.
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4.4 Electrolitos y no electrolitos

Los solutos pueden clasificarse por su capacidad para conducir una corriente eléctrica. Cuando los
electrolitos se disuelven en agua, se separan en iones que conducen electricidad. Cuando los no
electrolitos se disuelven en agua, se disuelven como moléculas, no como iones. Las disoluciones de los
no electrolitos no conducen electricidad.

Para saber si una disolucién tiene iones, se puede usar un aparato que esta formado por una bateria y un
par de electrodos conectados mediante alambres a una ampolleta. La ampolleta se enciende cuando
fluye electricidad, lo que sélo puede suceder cuando los electrolitos proporcionan iones que se mueven
entre los electrodos para completar el circuito

Electrolitos

Los electrolitos pueden clasificarse como electrolitos fuertes y electrolitos débiles. En todos los
electrolitos, parte o todo el soluto que se disuelve produce iones, un proceso llamado disociacién. En un
electrolito fuerte, como el cloruro de sodio (NaCl), hay 100% de disociacién del soluto en iones. Cuando
los electrodos del aparato de la ampolleta se colocan en una solucién de NaCl, la ampolleta es muy
brillante.

En una ecuacién para la disociacién, las cargas deben balancearse. Por ejemplo, el nitrato de magnesio
se disocia para producir un ién de magnesio por cada dos iones de nitrato. Sélo los enlaces idnicos entre
Mg?* y NO3 se rompen; los enlaces covalentes dentro del idn poliatémico se conservan. La disociacién
de Mg(NO:3), se escribe del modo siguiente:

H0 2+ =
Mg(NO3),(s) ——> Mg“ (ac) + 2NO;3 (ac)
Electrolitos débiles

Un electrolito débil es un compuesto que se disuelve en agua principalmente en la forma de moléculas.
Sélo algunas de las moléculas de soluto disuelto se separan, lo que produce un pequefo nimero de
iones en disolucidn. En consecuencia, las disoluciones de electrolitos débiles no conducen corriente
eléctrica tan bien como las disoluciones de electrolitos fuertes. Por ejemplo, una disolucién acuosa del
electrolito débil HF contiene principalmente moléculas HF y sélo algunos iones H* y F. Cuando los
electrodos del aparato de la ampolleta se colocan en una disolucién de un electrolito débil, la ampolleta
brilla muy poco. A medida que se forman mas iones H* y F, algunos se recombinan para producir
moléculas HF. Estas reacciones dirigidas hacia los productos, de las moléculas a iones y de regreso, se
indican mediante dos flechas entre reactivos y productos que apuntan en direcciones contrarias.

Disociacion
HF(@ac) == H(ac) + F (ac)

Recombinacion

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO 5



UNIVERSIDAD FINIS TERRAE BIOQUIMICA |
FACULTAD DE MEDICINA ESCUELA DE MEDICINA

No electrolitos

Un no electrolito como la sacarosa (azucar) se disuelve en agua en la forma de moléculas que no se
disocian en iones. Cuando los electrodos del aparato de la ampolleta se colocan en una disolucién de un
no electrolito, la ampolleta no brilla, porque la disolucién no contiene iones y no puede conducir
electricidad.

H,0
C12H2041(5) ——  CyH0q(ac)

Sacarosa Disolucién de moléculas de sacarosa

Equivalentes

Los liquidos corporales contienen una mezcla de varios electrolitos, como Na*, Cl, K* y Ca?*. Cada uno
de los iones se mide en términos de un equivalente (Eq), que es la cantidad de dicho i6n igual a 1 mol de
carga eléctrica positiva o negativa. Por ejemplo, 1 mol de iones Na* y 1 mol de iones CI son cada uno 1
equivalente o 1000 miliequivalentes (mEq) porque cada uno de ellos contiene 1 mol de carga. Para un
ion con una carga de 2+ o 2-, hay 2 equivalentes para cada mol. En la tabla siguiente se muestran
algunos ejemplos de iones y equivalentes.

Equivalentes de electrolitos

lon Carga Numero de
eléctrica equivalentes en 1 mol
Na* 1+ 1 Eq
Ca? 2+ 2 Eq
Fe3* 3+ 3 Eq
Cl- 1- 1Eq
SO.* 2- 2 Eq

En cualquier disolucién la carga de los iones positivos siempre esté balanceada con la carga de los iones
negativos. Por ejemplo, una disoluciéon que contiene 25 mEq/L de Na*y 4 mEq/L de K* tiene una carga
positiva total de 29 mEqg/L. Si Cl- es el Unico anién en la disolucion, su concentracidon debe ser 29 mEq/L.

Electrolitos en los liquidos corporales

Los electrolitos del cuerpo son muy importantes para mantener el funcionamiento adecuado de las
células y de los 6rganos. Por lo general, en una prueba de sangre se miden los electrolitos sodio, potasio,
cloruro y bicarbonato. Los iones sodio regulan el contenido de agua del cuerpo y son importantes para
transportar impulsos eléctricos a través del sistema nervioso. Los iones potasio también participan en la
transmision de impulsos eléctricos y tienen una funcién muy importante en el mantenimiento de la
uniformidad de los latidos cardiacos. Los iones cloruro equilibran las cargas de los iones positivos y
también controlan el equilibrio de los liquidos del cuerpo.

El bicarbonato es importante para mantener el pH adecuado de la sangre. En ocasiones, cuando hay
vomito, diarrea o sudoracién excesivos las concentraciones de algunos electrolitos disminuyen. Entonces
pueden proporcionarse liquidos como Pedialyte® para que los niveles electroliticos vuelvan a la
normalidad.
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Las concentraciones de electrolitos presentes en los liquidos corporales y en los liquidos intravenosos
que se administran a un paciente con frecuencia se expresan en miliequivalentes por litro (mEg/L) de
disolucién: 1 Eq = 1000 mEq. Por ejemplo, un litro de Pedialyte® contiene los siguientes electrolitos: Na*
45 mEq, K* 20 mEq, CI- 35 mEq y citrato® 30 mEq.

La tabla siguiente muestra las concentraciones de algunos electrolitos comunes en el plasma sanguineo.
Existe un balance de carga porque el nimero total de cargas positivas es igual al nimero total de cargas
negativas. La disoluciéon intravenosa especifica que se utilice depende de las necesidades nutricionales,
electroliticas y de liquidos de cada paciente.

Algunas concentraciones comunes de electrolitos en el plasma sanguineo

Electrolito Concentracién (mEg/L)
Cationes
Na* 138
K+ 5
Mg?* 3
Ca%* 4
TOTAL 150
Aniones
Cl 110
HCOs 30
HPO4 4
Proteinas 6
TOTAL 150
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4.5. Soluciones osmolares

El fenédmeno de la 6smosis se presenta cuando una solucién estd separada de su solvente por una
membrana semipermeable.

La 6smosis es la difusion de solvente a través de la membrana desde la parte de menor a la de mayor
concentraciéon. La presion osmotica es la presion que debe aplicarse sobre la soluciéon de mayor
concentracion a fin de impedir el paso del solvente (6smosis) a través de la membrana.

Las membranas bioldgicas tienen permeabilidades distintas y se dice que son semipermeables, es decir,
que son permeables de forma selectiva para las moléculas del solvente o pequefas moléculas, pero no
permiten el paso libre de todas las moléculas disueltas.

Las mediciones cuantitativas demuestran que la presién osmdtica es proporcional a la concentracién
molar (para sustancias no disociables) del soluto, por lo que una solucién osmolar es aquella que contiene
un mol de la sustancia en gramos en un litro de solucién; el osmol es una medida del nimero total de
particulas en solucién. La concentracion expresada en osmol por litro se llama osmolaridad; el osmol por
kilogramo de disolvente se denomina osmolalidad; en las soluciones muy diluidas, como son las del
cuerpo humano, las dos medidas son tan cercanas que con gran frecuencia se utilizan indistintamente.

La presion osmotica depende del nimero de particulas y no de su carga, ni de su masa; la misma fuerza
osmatica es ejercida por una molécula grande, como una proteina, con peso molecular de varios miles y
muchas cargas, como por una molécula de glucosa o un ion de Na* o de CI. Asi para determinar el
efecto osmético de una solucidon hay que sumar los efectos de todas las particulas incapaces de atravesar
la membrana independientemente de su peso molecular. Por ejemplo: el cloruro de sodio en solucion
acuosa se disocia casi completamente en iones sodio (Na*) y cloruro (ClI). Por lo tanto, cada molécula da
origen a dos particulas osméticamente activas, y una solucidon osmolar contiene media molécula gramo
(peso molecular expresado en gramos) por litro, o sea:

1 osm/l = 58,5/2 = 29,25 g/l 6 también
1 mol de NaCl = 2 osm/I

En cambio, la glucosa en solucién no se disocia y para esta sustancia la solucién osmolar contiene un mol
en gramos por litro:

1 mol de glucosa = 180 g/l = 1 osm/I

La mayoria de los liquidos corporales tiene una presién osmética que concuerda con la de una solucién
de cloruro de sodio a 0,9 % y se dice que esta solucion es isosmética con los liquidos fisioldgicos.
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4.6. Soluciones isoténicas

Las soluciones isotdnicas con respecto unas a otras ejercen la misma presidon osmética; es decir,
contienen la misma concentracién de particulas osméticamente activas. Cuando se habla de soluciones
isotonicas en el laboratorio, suele tratarse de las que tienen la misma presiéon osmética que el plasma
sanguineo, que es aproximadamente de 0,3 osmolar (300 miliosmoles). Las soluciones fisiolégicas de
concentracién menor a 300 mosm/| se llaman hipotdnicas; cuando su concentraciéon es mayor de 300
mosm/| se denominan hiperténicas.

Una solucidn es isotdnica con respecto a una célula viva cuando no ocurre ganancia ni pérdida neta de
agua en la célula, ni se produce ningln otro cambio en ésta cuando entra en contacto con la solucién.

El término isotdnico, que significa: igualdad de tono, se emplea en medicina como sinénimo de
isosmético; pero los términos isoténico y tonicidad sélo deben emplearse en relaciéon con un liquido
fisiolégico. Por ejemplo, una soluciéon de acido bodrico que es isosmdtica con la sangre y el liquido
lagrimal, sélo es isotdnica con el liquido lagrimal, ya que esta solucidon ocasiona hemdlisis de los
eritrocitos porque las moléculas de acido bérico atraviesan libremente la membrana eritrocitaria a
cualquier concentracién. En consecuencia, isotonicidad connota compatibilidad fisiolégica, mientras que
isoosmoticidad, no necesariamente. En otras palabras, la tonicidad es una fraccién de la presiéon osmatica
total de la solucién; por tanto, la tonicidad de una solucién no se puede predecir Unicamente por su
composicion ya que intervienen también las propiedades distintivas de la membrana limitante.

4.7. Célculo y expresion de diluciones

La dilucién consiste en preparar una solucion menos concentrada a partir de una solucién inicial mas
concentrada. Las diluciones se expresan usualmente como una razén matematica, como 1:10. Esto
significa una unidad de solucién original diluida a un volumen final de 10, esto es, 1 volumen de soluciéon
original con 9 voliumenes de solvente (volumen final = 10).

Para calcular la concentracion de la solucion diluida se multiplica la concentracién de la solucién original
por la dilucién expresada como fraccion.

Ejemplo: una solucién de 300 mg/100 ml se diluye en la razén 1:10. La concentracion de la solucion final

es:
300 x 1/10 = 30 mg /100 ml.

Si se hace mas de una dilucidén, a partir de una misma solucién, la concentracién de la solucién final se
obtiene al multiplicar la concentracién original por el producto de las diluciones. Ejemplo: la solucion
anterior se diluye a su vez en la razén 1:100. La concentraciéon de la solucion sera:

300 x 1/10 x 1/100 = 0,3 mg/100 ml.

La dilucién y redilucidon sisteméticas de una solucién se llaman diluciones seriadas. Para encontrar la
concentraciéon en un tubo dado de la serie, se multiplica la diluciéon en ese tubo por cada una de las
diluciones precedentes, incluida la del tubo original.
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Ejemplo: hacer una dilucién seriada 1:2, 1:4, 1:8, etcétera, a un volumen final de 1 ml.

Paso 1: a 0,5 ml de la solucién a diluir, anadirle 0,5 ml del diluyente y etiquetarlo como tubo 1 (dilucién

1:2, volumen 1 ml).

Paso 2: transferir a otro tubo 0,5 ml de la dilucién anterior y agregarle 0,5 ml de diluyente (dilucién 1:2).
La dilucién final obtenida se calcula al multiplicar la dilucién del tubo 1 (o anterior) con la nueva dilucién

(1/2 x 1/2), igual a 1:4.

Los pasos siguientes se hacen igual que para el paso 2. En el siguiente cuadro se muestra un resumen de

lo anterior.
Tubo Dilucién
1 0,5 ml(l) _ 0,5 ml(l)
0,5 ml(l) + 0,5 ml(z) - 1 ml(g)
=1:2
2 0,5 ml(l) _ 0,5 ml(l)
0,5 ml(l) + 0,5 ml(z) - 1 ml(g)
=1:4
1 1 1
—_ % — = —
2 2 4
3 e WA
—_— % ==
4 2 8
1 T 1 1
—_ . — = —
8 2 16
5 = =7
—_—f— = —
16 2 32

(1) Volumen de la solucién original a diluir.

(2) Volumen del agua necesaria para la dilucién.
(3) Volumen final.

(4) Dilucién obtenida.

(5) Volumen de la solucidon diluida 1:2 (o anterior).
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4.8. Propiedades Coligativas

Son las propiedades fisicas que presentan las soluciones, y que dependen del nimero de particulas
de soluto en una cantidad de disolvente.

Estas propiedades son caracteristicas para todas y cada una de las soluciones. Y se sabe que conociendo
la variacién experimental sufrida por una de ellas se conoce el cambio sufrido en las otras.

Ellas son:
a) Disminucién de la Presidn del Vapor: la cual es la mas importante porque su variaciéon es la que
determina a las siguientes.
b) Ascenso Ebulloscépico
c) Descenso Crioscépico o Disminucidn del Punto de Fusion.

d) Osmosis.

a) Disminucion de la Presion del Vapor (AP): esta propiedad surge del andlisis de la relacion
solvente/soluto de la soluciéon en la que estemos trabajando.

"“Es una consecuencia de la disminucion de la concentracion efectiva del solvente, por la presencia de
las particulas del soluto”.

Es decir, el nimero de particulas del solvente que pueden atravesar la superficie es menor debido a la
presencia de particulas de soluto en la superficie de la solucién. Lo cual fisicamente lo expresamos por
medio de la:

Ley de Raoult: la cual explica que:

“La disminucion de la presion del vapor de la solucién dividida por la presion del vapor del solvente
puro, es igual a la concentracién molal del soluto por una constante que es propia de cada solvente”

P1=x1'P;

P;: Presién del vapor del solvente puro.
P;: Presién del vapor de la solucion.
x,: fraccién molar de solvente.

Si la disolucién contiene un solo soluto, x; = 1 — x,, donde x; es la fracciéon molar de soluto; la ley de
Raoult se puede escribir:

Pl=(1_xz)'Plo

P, = P{—x,P;
P{ — P, = AP—x,P]
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De esta manera, la disminucién de la presién de vapor, AP, es directamente proporcional a la
concentracién de soluto expresada como fracciéon molar.

Para entender el fendmeno de disminucién de la presion vapor, debemos entender el grado de orden
asociado a los estados de la materia. Las moléculas en estado liquido representan un sistema bastante
ordenado; es decir, tienen una baja entropia. En fase gaseosa tienen significativamente menos orden por
lo que la entropia es alta. Debido a que existe una tendencia natural hacia aumento de la entropia, las
moléculas tienen una cierta tendencia a dejar la regién de baja entropia y entrar la regién de mayor
entropia. Esto corresponde a lo que ocurre cuando las moléculas del liquido pasan a la fase gaseosa.
Cuando se anade un soluto a un liquido, el orden del liquido es alterado. Por lo tanto, la solucién tiene
mayor entropia que el liquido puro. Debido a que existe una menor diferencia de entropia entre la
solucién y la fase gaseosa que la que habia entre el liquido puro y ésta fase, hay una tendencia de las
moléculas de solvente a dejar la solucién y entrar a la fase gaseosa, lo que resulta en una menor presion
de vapor ejercida por el disolvente. Esta explicacion cualitativa de la presion de vapor bajar se ilustra en
la figura siguiente.

A
Fase gaseosa Fase gaseosa
A

S

o

o

=

C 0z

L Solucién
Disolvente puro

Recordar:
e Esta ley es vélida solo para solutos no volatiles.
e La presidn del vapor disminuye a medida que aumenta el soluto disuelto.
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b) Ascenso Ebulloscépico (ATe): un liquido entra en ebullicién cuando su presiéon de vapor iguala a
la presion atmosférica.

Recordemos que el punto de ebullicién de una sustancia es la temperatura a la que su presién de vapor
es igual la presidén atmosférica. Debido a la presencia de un soluto no volatil se reduce la presion de
vapor de una solucién, esto también afecta al punto de ebullicién de la solucidn con respecto al punto de
ebullicién del liquido puro. La figura de

la derecha muestra el diagrama de \
fases de agua y los cambios que \
ocurren cuando se afiade un soluto no \
volatii a la misma. A cualquier
temperatura la presidén de vapor sobre
una solucién es menor que la del
liquido puro, por lo que la curva de Sélido
liquido-vapor para la solucién se
encuentra por debajo de el disolvente
puro. En consecuencia, la curva de la
solucién, de linea punteada, a P=1 atm
presenta una temperatura mayor que el
punto  de = ebullicibn ~normal del

disolvente puro. Es decir, se necesita / \ / \

de una temperatura mas alta para

Vapor

— -—A Tc A Te_> -

B Punto de Punto de Punto de Punto de
hacer que presion de vapor del congelacion ~ congelacion ebullicién ebullicion
solvente sea igual a la presion de la solucién del agua del agua de la solucion

atmosférica.

Por eso la introduccién de un soluto no volatil al solvente puro disminuye la presién de vapor en una
solucién, lo que implica tener que administrar una mayor cantidad de calor para que la solucién entre en
ebullicion; es decir, llegar a una atmdsfera de presion.

e Un solvente puro necesita menor temperatura para llegar al punto de ebullicién, es decir, a una
atmésfera de presidn; ya que su presion de vapor normal es mayor que la de la solucién a igual
temperatura; entonces al solvente puro le falta menos para llegar a una atmdésfera de presion.

e Una solucién necesita mayor temperatura (en relaciéon al solvente ) -

L, X ; Es importante y mas exacto
puro) para llegar al punto de ebullicién, es decir, a una atmoésfera de | trabajar con la molalidad: ya
presion. Lo que se debe a que su presion de vapor normal estd | que la misma se independiza
disminuida por la presencia de soluto. de la  temperatura  que

dif 5 d . d | 6 modificaria los volimenes y lo
e Y esa diferencia de temperatura, registrada en el grafico, es | .o i relacionar directamente
directamente proporcional a la concentracion molal del soluto | los gramos de soluto con los

presente y a una constante Ke. gramos de solvente.

o

T,—T, =AT, =m-K,

—  Te: temperatura de ebullicién de la solucién (es la temperatura mayor).

—  T°: temperatura de ebullicién del solvente puro (es la temperatura menor).

— AT variacién de temperatura que también se puede representar: Te = Te® + ATe

—  m: concentraciéon molal; a su vez esta concentracidon molal es posible calcularla reordenando los términos a partir de la ecuacién
dada: m = 2%
KE

- Ke: constante ebulloscépica que varia con el solvente utilizado. Por ejemplo, para el agua es de 0,515 °C.

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO 13
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c) Descenso Crioscopico (ATc): La administracion de un soluto no volatil a un solvente puro ademas
de convertirlo en una solucién y disminuir su presién de vapor, hace que éste se congele a una
temperatura inferior en comparaciéon con el solvente puro.

Por ello decimos que las soluciones congelan a temperaturas inferiores a las del solvente puro.

La ley de Raoult: expresa que:

"Es descenso crioscépico es directamente proporcional a la molalidad y a la constante crioscépica

del solvente” (con que se esté trabajando). Es decir:

—  Te temperatura de congelacién de la solucién (es la temperatura menor)
- T temperatura de congelacién del solvente puro (es la temperatura mayor).

—  m: concentracién molal .

- Ke constante crioscépica. Varia con el solvente utilizado y es de 1,86 °C para el agua.

—  ATc variaciéon de temperatura de congelacion. Tc = Tc- AT.

Puntos de congelacion.

e  Solvente: congela a....

e Solucién: congela a....

solucién.

solucién.

— . Temperaturas mayores con respecto a la

—  Menor presion del vapor con respecto a la

— Menor temperatura que el solvente puro.
—  Mayor presion del vapor que el solvente

puro.

Al igual que el aumento del punto de ebullicidn, la disminuciéon de la temperatura de congelacion
puede ser explicada en términos de diferencias de entropia. La congelacién implica una transicidn
desde el estado liquido, mas desordenado, al estado sélido, mas ordenado. Para que esto suceda,
debe sacarse energia del sistema. Debido a que una solucién tiene un mayor desorden que el
disolvente, hay una diferencia mas grande de la entropia entre la solucién y el sélido que la que hay
entre el disolvente y el sélido puro (figura de la derecha). Cuanto mas grande diferencia de entropia

significa que mas energia se debe
quitar para que suceda la transicion
liquido-sélido. Por lo tanto, la
solucion se congela a una
temperatura mas baja que a la que
lo hace el disolvente puro. La
elevacion del punto de ebulliciéon se
produce sélo cuando el soluto es no
volatil. Descenso crioscopico se
produce independientemente de la
volatilidad del soluto.

Recordar:La crioscopia es mas usada en
biologia porque no destruye el material
utilizado, por ejemplo, las proteinas.

Entropia

Solucién
Solvente puro
\ 4
Solido Solido

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO
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d) Osmosis: Es el movimiento de moléculas de solvente desde una solucién diluida a una mas
concentrada, es decir, de una que tiene mayor presién de vapor a una que tiene menor presion
de vapor.

El desplazamiento del agua a través de la membrana celular se produce por el proceso de ésmosis. El
movimiento del agua es pasivo y la energia que alimenta este desplazamiento es la diferencia de presion
osmotica en la membrana celular. La figura siguiente ilustra el concepto de dsmosis y la medida de la
presiéon osmatica en una solucion.

Situacion inicial Situacion de equilibrio

h ‘“

l—————Membrana semipermeable Q[

Representacion esquematica del desplazamiento osmodtico del agua y de la generacién de la presidn
osmotica. Los compartimentos A y B estan separados por una membrana semipermeable (es decir, la
membrana es muy permeable al agua, pero es impermeable a los solutos). El compartimento A contiene
un soluto, mientras que el B sélo contiene agua destilada. Con el tiempo, el agua se desplaza por
osmosis del compartimento B hacia el A (advertencia: este desplazamiento del agua se debe al gradiente
de concentracién del agua. Dada la presencia de un soluto en el compartimento A, la concentracién de
agua en el mismo es menor que en el B y, por esto, el agua atraviesa la membrana semipermeable a
favor del gradiente, pasando del compartimento B al A). Esto aumentara la cantidad de liquido en el
compartimento Ay la reducirad en B. Cuando se alcanza el equilibrio, la presidn hidrostatica ejercida por
la columna de agua (h) interrumpe el desplazamiento de agua de B a A. Esta presidon se opone a la
presidon osmotica ejercida por las particulas de soluto del compartimento A, y su valor es igual a la misma.

La presion osmotica estd determinada exclusivamente por el nimero de moléculas presentes en la
solucién y no depende de factores como el tamano de las mismas, la masa o su naturaleza quimica (p. €j.,
valencia). La presion osmética (1) se mide en atmdsferas (atm) y se calcula mediante la ley de van’t Hoff,
que se formula del siguiente modo:

m=iC'R'T

donde:

i = nimero de particulas disociables por molécula
C = concentracion total de solutos

R = constante de los gases

T = temperatura en Kelvin
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En el caso de una molécula que no se ioniza en el agua, como la glucosa o la urea, una solucién que
contenga 1 mmol/l de estos solutos a 37 °C puede ejercer una presiéon osmdtica de 2,54 x 102 atm,
segun el célculo de la ecuacién anterior con los siguientes valores: i = 1, C =1 mmol/l = 0,001 mol/l, R =
0,082 atm I/mol K, T = 37°C + 273 = 310 K.

La presién osmética también se puede expresar en mmHg, 1 atm = 760mmHg, por lo que el valor de it
resulta ser 19,3 mmHg. Otra forma de expresarla es en términos de osmolaridad, por tanto,
independientemente del tipo de moléculas, una soluciéon que contenga 1 mmol/l de soluto ejercera una
presion osmética de 1 mOsm/I.

En el caso de moléculas que se ionizan en solucidn, la i de la ecuacién tendra un valor distinto de 1. Por
ejemplo, una solucién de NaCl de 150 mmol/| tiene una osmolaridad de unos 300 mOsm/| porque cada
molécula de NaCl se disocia en un ién Na* y otro i6n CI (es decir, i = 2)*. Cuando la disociacién de una
molécula en sus iones componentes no es completa, i no serd un nimero entero. Por tanto, se puede
calcular la osmolaridad de una solucién como:

Osmolaridad = concentraciéon x nimero de particulas disociables
mOsm/I = mmol/l x nGmero de particulas/mol

Propiedades coligativas de soluciones de electrolitos fuertes.
Coeficiente "“i"” de Van't Hoff:

Es un factor de correccién aplicable a la férmula de Raoult, cuando ésta trabaja sobre sustancias que
se ionicen; ya que éstas presentan una mayor concentracion de particulas por lo que las propiedades
coligativas se ven notablemente exageradas en comparacion con las que no se ionizan.

Este factor lo expresamos como:

. n°deiones + n° de moléculas no disociadas moles de particulas en solucion
i= =

n° de moléculas totales B moles de soluto disueltos

El valor esperado para i puede calcularse, para una sal, sefalando el nimero de iones por unidad de
férmula. Por ejemplo, para el NaCl, es 2; de K;SOs, i es 3; y para Fe3(POu),, es de 5. Estos valores
calculados asumen que cuando una sal se disuelve, se disocia
completamente en los iones que lo componen. Esta suposicién no es
siempre correcta. Por ejemplo, la disminuciéon del punto de congelacién
observada en una soluciéon de NaCl 0,10 m es 1,87 veces mas comparada

con una soluciéon de glucosa de la misma concentracién en lugar de dos @ @@ lonpar
veces como seria lo esperable. Es decir, para una solucién 0,10 m de NaCl @ @ d

del valor de i observado para es 1,87 en lugar de 2. ;Por qué? La mejor 7 L ‘

explicacion es por que los iones en solucidn, con cargas opuestas, tienden a @ @ o

atraerse (véase Fig.). @@ on pair
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Por tanto, en un momento dado un pequeio porcentaje de los iones sodio y cloruro estan enlazados y
asi se les cuenta como una sola particula.

En una solucién acuosa algunos pocos iones se unen, formando pares idnicos que se comportan como
una unidad.

En general, los pares iénicos formados tienen mucha importancia en soluciones concentradas. A medida
que la solucién se vuelve mas diluida, los iones estdn mas separados y menos interaccion entre los iones
se produce se produce. Por ejemplo, en una solucién NaCl 0,0010 m, el valor observado de i es 1,97, que
es muy cercano al valor esperado. La formacidén de particulas por atracciéon de cargas opuestas se
produce en cierta medida en todas las soluciones de electrolitos. Tabla siguiente muestra los valores de i
esperados y los observados para una concentraciéon dada de varios electrolitos. Hay que tener en cuenta
que la variacién de i con respecto al valor esperado tiende a ser mayor cuando los iones tienen mas
cargas.

Valores esperados y observados del factor de van't Hoff
para soluciones de electrolitos 0,05m

Electrolito i (esperado) | i(observado)
NaCl 2,0 1,9
MgCl, 3,0 2,7
MgSOs 2,0 1,3
FeC|3 4,0 3,4
HCI 2,0 19
Glucosa* 1,0 1,0
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5.1.- Introduccién.

La Termodinédmica, como hemos visto en el tema anterior, nos da dos tipos de informacién sobre los
procesos quimicos de gran importancia:

a) la variacién de energia que se absorbe o se desprende en una reaccién quimica.
b) si una reaccidon quimica serd espontadnea o no, es decir, si puede transcurrir o no en unas
determinadas condiciones por si sola.

Sin embargo, la Termodindmica no nos proporciona informacién sobre la velocidad con la que va a
transcurrir un proceso quimico. Por ejemplo, la transformacién del carbono diamante en carbono grafito
es un proceso espontaneo; no obstante, el proceso es tan lento que no se aprecia cambio alguno aunque
transcurran siglos.

Por otro lado, también podemos manipular las condiciones en las que va a tener lugar una reaccién
quimica para acelerarla o frenarla; por ejemplo, metemos los alimentos en el congelador para retardar el
proceso de descomposicién.

La cinética Quimica es la parte de la Quimica que estudia la velocidad de los procesos quimicos y los
factores, tanto internos como externos, que en ella pueden influir.

Es evidente la importancia que tiene la velocidad de un proceso fisico y/o quimico en el campo de la
industria, para saber si sera econémicamente rentable o no; sin embargo, resulta muy dificil predecir
entre dos procesos, cual sera el mas rapido. Por esa razon, la cinética quimica es eminentemente
experimental y tiene como finalidad encontrar expresiones matematicas que relacionen la velocidad de
una reaccion quimica con los diferentes factores de los que depende como son, fundamentalmente, la
concentracion de los reactivos y la temperatura.

En este tema, ademas, abordaremos el estudio de los catalizadores, los distintos tipos que existen, cémo
actlan y los efectos que producen sobre la velocidad de las reacciones.

5.2.- Velocidad de una reaccién quimica.

5.2.1.- Velocidad de una reaccién.

La velocidad de la reaccién seria una expresion de la forma:

n,-n, An []2_[ ]1

Vmi=—=_ [0 \% = =
-t A t,—t, At

es decir, se trata de ver la variacién del nimero de moles “n"” (o concentracién “[ ]”) de una sustancia,
que intervenga en la reaccién, con respecto al tiempo.
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Ahora bien, hay que tener en cuenta dos aspectos:

1. Sila sustancia es un reactivo, su cantidad de moles (o concentracién) disminuira con el tiempo al
ir transformandose en productos, por lo que, de acuerdo con la expresién anterior la velocidad
serd negativa, mientras que si se trata de un producto, a formarse mas cantidad conforme
transcurre el tiempo la velocidad seria positiva. Para unificar criterios, se prefiere poner a los
reactivos un signo negativo delante para que todas las velocidades sean positivas.

2. Si el coeficiente del ajuste de la reaccidn es alto, significard que, si es un reactivo, desaparecera
muy rapidamente y, si se trata de un producto, se formara con mayor velocidad. Con la finalidad
de que independientemente de la sustancia a la que nos refiramos, la velocidad sea la misma en
una determinada reaccidn, se divide por dicho coeficiente estequiométrico.

Por lo tanto, la velocidad de una reaccién, “v”, es una magnitud positiva que nos permite determinar la
variacion que experimenta cualquier reactivo o producto con respecto al tiempo. Para la siguiente

reaccion genérica:

aA+bB > cC+ dD

lA[nA]=_lA[nB]=+1A[nc]=+lA[nD]
a At b At c At d. At

V==

Si el recipiente en el que transcurre la reaccion es de volumen constante, como ocurre en la mayoria de
los casos, y las sustancias estan uniformemente repartidas en su interior, se divide toda la ecuacion por el
volumen y obtenemos una expresion similar en funcién de las concentraciones, tal y como aparece a
continuacion:

1A[A]  1A[B] 1A[C]

V=—— = — — =4 —

1A
a At b Ar c At Zt

I—I

Es asi como se define la velocidad, y por lo tanto, su unidad sera Molaridad/seg, es decir, mol.L".s™.

Si lo que queremos no es determinar velocidades medias sino instantaneas, no hay mas remedio que
recurrir al concepto de derivada.

1 dn, 1 dn, ld& +lan

a dt b dt c dt d dt
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Si se representa graficamente la variacion de la concentracién de un reactivo o de un producto en
funciéon del tiempo, salen gréficas del siguiente tipo:

S04 S04t
= =
=1 2
S 0,31 8031
}= =
@ 1]
2 0,24 202t Producto
S S /

0,1 0,1+

0 t } I 0 " } t } :
0 10 20 30 40 tiempo (S) 0 10 20 30 40 tiempo (S)

la velocidad de una reaccién en un instante viene dada, como hemos visto anteriormente, por la derivada
de la concentracion de una sustancia que intervenga en la reaccién con respecto al tiempo. Como sabras
de cursos anteriores, la derivada de una funcién es la pendiente de la recta tangente a la curva en un
punto dado, por lo que, podemos concluir que:

a) Para un reactivo, se observa que la pendiente de la recta tangente a la curva (es decir, la
velocidad) disminuye con el tiempo, por lo que la velocidad es méaxima en el instante inicial,
cuando la concentracion de reactivos es mayor. Cabe resaltar que transcurrido un cierto tiempo la
concentracion de un reactivo apenas varia con el tiempo, es decir, la velocidad es casi nula.

b). Para un producto, la situacién es muy similar con la diferencia de que su concentracién es nula
inicialmente y va aumentando con el tiempo, pero, de la misma forma que antes, la velocidad es
maxima inicialmente y poco a poco va disminuyendo.

En general, la velocidad depende de las concentraciones de los reactivos, y a medida que estos se
consumen, la velocidad de reaccién disminuye. Es importante destacar que, en la mayoria de las
reacciones, los reactivos no se agotan nunca. Llega un momento en que la concentraciéon de reactivos y
productos no varia con el tiempo, a pesar de que la reaccién siga transcurriendo. Lo que realmente
ocurre es que la velocidad con la que los reactivos desaparecen para formar productos, es la misma con
la que los productos reaccionan entre si para formar de nuevo los reactivos (por eso no se agotan).
Cuando esta situacion se produce, decimos que se ha alcanzado el equilibrio.
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5.2.2.- Ecuacion cinética de una reaccién quimica. Ordenes de reaccion.

Una ecuacién cinemética de una reaccion, es una expresion matematica que relaciona la velocidad de
reaccion con las concentraciones de las sustancias que intervienen en el proceso. Por ejemplo, para la
reaccion:

aA(g) +bB(g) > productos

la ecuacién cinética toma la siguiente forma:
a i)
v=k[A]"-[B]

donde “k"” es una constante de velocidad, que depende fundamentalmente de la temperatura, y
aparecen las concentraciones molares de los reactivos elevados a unos exponentes positivos (a, B, ...)
que reciben el nombre de 6rdenes parciales de la reacciéon, que no tienen porqué coincidir con los
coeficientes estequiométricos (de ajuste) de la reaccidén. Vamos a verlo con algunos ejemplos concretos
para las siguientes reacciones:

H,(g)+1,(8) — 2HI(g) v=k[H,]'[L]
2NO(g)+0,(g) — 2NO,(g) v=k,[NOT -[0,]
2H,0,(ac) — 2H,0(l)+0,(g) v=k;[H,0, ]

e incluso, hay algunas ecuaciones de velocidad extremadamente complejas como la de la reaccién:
q1/2

k,[H,]-[Br]

[HBr

[Brz]

H,(g)+Br,(g) — 2HBr(g) y=

1+k;

Las ecuaciones de velocidad de cualquier reaccién sélo pueden determinarse experimentalmente.
Los ordenes parciales de reaccién indican la dependencia de la velocidad respecto a la concentracién de

cada uno de los reactivos. A la suma de todos ellos se le llama orden total de la reaccién. Por ejemplo,
para la reaccién genérica:

2A4(9)+B()+3C(e) — 2P()+Q(e)  v=kJ[A][B]

es de primer orden con respecto a A, de segundo orden con respecto a B y de orden 0 con respecto a C,
y la reaccidn sigue una cinética de tercer orden (1+2+0), es decir, el orden total de la reaccién es 3.
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Las unidades de la constante de velocidad dependen del orden total de la reaccién, por ejemplo:
2H,0,(ac) — 2H,0()+0,(g) v=k3[H202]

para esta reaccion las unidades de la constante seran:

= <42 = =—=g
[H,0,] M M-s s
mientras que para esta otra reaccién:
H,(g)+1,(g) — 2HI(g) v=k [H,]|[1,]
las unidades de la constante seran:
M
k, = YA\ — /~29= ]\2/[ = 1 =M s"=mol'L-s"
[H,]:[1,] M* M’s M-s

5.2.3.-Ecuacion integrada de la velocidad.

Si queremos conocer cémo varia la concentracion de una sustancia con respecto a tiempo, no tenemos
mas remedio que integrar la ecuacién de velocidad de dicha reaccién. Por ejemplo:

2H,0,(ac) — 2H,0()+0,(g) v=k3[H202]
d|H,0
por lo tanto, se cumplird que: Vv=- lM = k, '[H202]
2 dt
d|H,0
que despejando, tenemos: ﬁ =—2ky-dt
que integrando resulta: In [HQOZ] =2kt + C
por lo que: [Hzoz] =+ C
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Si la ecuacién de velocidad es de primer orden, su integracién es relativamente sencilla, como acabamos
de ver, pero si es de orden superior, los célculos pueden ser bastante mas complejos.

En general, para una ecuacién de velocidad de primer orden, la ecuacién que resulta de su integracidn
tiene la forma:

[4]-[4], ¢

como podemos observar, en estos casos de reacciones de primer orden, la concentracién de un reactivo,
decae con el tiempo de forma exponencial a partir de una concentracion inicial.

.. . .. Reactant Concentration versus Time
Se puede comprobar facilmente que, si la reaccién es de orden

cero, la variacién de la concentracion con el tiempo es lineal y 1
si es de orden superior-a uno, la integraciéon nos lleva a otro

tipo de expresiones distintas, pero a medida que el orden sea 0.8
mayor,  la . concentracion de reactivos disminuird mas
rapidamente como se puede deduce de la ecuacidon de
velocidad de la reaccidn, tal y como se puede apreciar en la ..
siguiente grafica:

Second order
n=2

0.4+

0.2 E
First order

n—"1

Zero order
n=0

0 T T T T T
0 20 40 60 80 100 120

Time (s)

5.3.- Mecanismos de reaccién.

Una ecuacién quimica ajustada, suele ser un proceso global de una combinacién lineal de los mdltiples
procesos que tienen lugar. La velocidad de una reacciéon quimica dependera, por tanto de la velocidad
de ese conjunto de pasos intermedios existentes hasta obtener los productos de la reaccién, es decir, si
una determinada reaccion tiene 4 procesos intermedios de los que tres son muy rapidos y uno de ellos es
lento, la velocidad global de la reaccién sera baja.

Este es el motivo por lo que dos reacciones aparentemente similares tengan ecuaciones de velocidad
completamente diferentes:

H,(9)+1,(g) — 2HI(g) v=k[H,][L,]

H,(g)+Br,(g) — 2HBr(g) y=
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Se denomina mecanismo de la reaccion a la secuencia de pasos intermedios simples que corresponden
al avance de la reaccién quimica a escala molecular, mientras que la ecuaciéon quimica sélo indica los
estados inicial y final. Si comparamos una reaccién quimica con una vuelta ciclista por etapas, el
mecanismo de la reaccién nos daria informacién detallada de cada una de las etapas mientras que la
ecuacién quimica sélo nos indicaria desde dénde se parte en la primera etapa y a donde se llega en la
altima.

Cada paso intermedio del mecanismo de la reaccién se denomina etapa o reaccién elemental, por el
hecho de que cada etapa debe ser tan simple que no se puede simplificar mas, es decir, cada etapa esta
indicando exactamente que especies estan interaccionando entre si a escala molecular.

A diferencia de lo que ocurre en la ecuaciéon de velocidad global de la reaccién, en la ecuacién de
velocidad de cada etapa, los ordenes parciales si que coinciden con los coeficientes estequiométricos de
las especies que intervienen en dicha etapa.

Vamos a estudiar el mecanismo de la reaccién de primer orden:

2N,0(g) — 2N,(g)+0,(g) v=k[N,0]

Dicha reaccién no puede tener lugar en una sola etapa ya que, si fuese asi, tendria que ser de segundo
orden y no lo es, por lo tanto, deber ser algo mas compleja. En realidad, esta reaccién global tiene lugar
en dos etapas mas simples (observa que los érdenes de reaccion de cada una de las etapas si coinciden
con los coeficientes estequiométricos):

Reaccién elemental 1: N,O — N,+0 v=k '[N20]

Reaccién elemental 2: N,O+O — N,+O, v=k, ‘[NZO]-[O]

La primera etapa es muy lenta y por lo tanto limita la velocidad de la reaccién ya que la segunda es
bastante mas rapida, (k2 > k1), por lo que la velocidad de la etapa 1 coincide con la velocidad global de
la reacciéon. Hay mecanismos de reaccién mucho mas complejos que incluso tienen etapas que
transcurren simultdneamente (en paralelo), por lo que la deduccién de la ecuaciéon cinematica de la
reaccion nada mas que se puede obtener por via experimental.

Si sumamos las dos etapas elementales, nos da la ecuacidén quimica global, pero en las etapas suelen
aparecer algunas especies nuevas que no son ni reactivos ni productos (como el dtomo de O generado
en la etapa elemental 1 y consumido en la 2). Se llaman intermedios de reacciéon y son especies
altamente reactivas que inmediatamente después de su formacién en alguna de las etapas posteriores,
siendo por tanto su vida muy breve.

Al nimero total de especies (moléculas, dtomos, iones, ...) que intervienen como reactivos en cada una
de las etapas elementales chocando entre si o con las paredes del recipiente, se le lama molecularidad.
Siguiendo con el ejemplo anterior, la etapa 1 es unimolecular y la etapa 2 es bimolecular.

Existen etapas trimoleculares, pero se descartan las tetramoleculares debido a que es bastante
improbable que cuatro o mas especies interaccionen entre si simultdneamente.

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO



UNIVERSIDAD FINIS TERRAE BioQuiMIcA |
FACULTAD DE MEDICINA ESCUELA DE MEDICINA

5.4.- Factores que influyen en la velocidad de una reaccién.

Ademas de la concentracion de los reactivos, como ya hemos visto anteriormente, hay otros factores que
también influyen en la velocidad de una reaccién y todos ellos quedan reflejados en el valor de la
constante cinética. A continuacién, pasamos a detallar las mas relevantes:

a) De la naturaleza quimica del proceso: Es, después de la concentracién, el factor que mas influye a la
velocidad de la reaccidon. Normalmente, aquellas reacciones que no implican una reestructuracién de los
enlaces suelen ser mas rapidas, mientras que las que requieren la ruptura y/o formacién de nuevos
enlaces suelen ser mas lentas, especialmente si hay enlaces covalentes multiples que romper, por
ejemplo:

Ba*? (aq) + CrOs?(ag) > BaCrOs (s)

es una reaccion rapida ya que no requiere ninguna ruptura ni formacién de nuevos enlaces, simplemente
tiene lugar una atraccién electrostatica entre iones para formar un cristal idnico de cromato de bario,
mientras que la reaccion:

HC = CH(g) + 2 Ha(g) > CHs - CHsl(g)

es muy lenta porque en su mecanismo de reaccién, hay etapas en las que se tiene que romper un triple
enlace C=Cy 2 enlaces H-H, ala vez que se tienen que formar 4 enlaces C — H.

b) Del estado fisico de los reactivos: En la medida en que los reactivos estén en estados fisicos que
favorezcan su mezcla, la velocidad de reaccidn serd mayor. Suelen ser mas rapidas aquellas reacciones en
las que los reactivos son gases, las que los reactivos estan disueltos suelen tener velocidades moderadas
mientras que si interviene un sdlido la velocidad suele disminuir bastante, por eso, es importante que los
sélidos estén lo mas triturados o pulverizados posible, con la finalidad de aumentar la superficie de
contacto entre las sustancias reaccionantes.

c) De la temperatura: Salvo raras excepciones, la velocidad de una reaccién aumenta bastante cuando
subimos la temperatura, debido a que aumentamos la energia cinética de las especies que reaccionan y
por lo tanto la frecuencia de colisiones entre ellas para poder interactuar.

En 1889, Svante August. Arrhenius demostré que la constante cinética tiene una dependencia
exponencial con la Temperatura, de acuerdo con

la expresion: k

100

k_A.e—Ea/RT
751

donde A es constante para cada reaccidén quimica,
R la constante de los gases perfectos, T la 50
temperatura en la escala Kelvin (absoluta) y E. es la
llamada energia de activacidén que es la energia 251
minima que deben tener las sustancias i
reaccionantes que chocan, para que su interaccién 0 T (K)

sea eficaz y haya reaccion.
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d) De la presencia de catalizadores e inhibidores: Un catalizador es una sustancia que se caracteriza por
aumentar la velocidad de la reaccién y recuperarse al final del proceso sin haber sufrido ningiin cambio
quimico, por lo que nunca aparecera en la ecuacién global de la reaccién, aunque si en alguna o varias de
las etapas elementales del mecanismo de la reaccién.

Los inhibidores son, por el contrario, sustancias que disminuyen la velocidad de la reaccién. Los
inhibidores suelen actuar en las primeras etapas del mecanismo de la reacciéon bloqueando algunos
intermedios de la reaccidon lo que hace que el proceso no pueda avanzar con la velocidad habitual.

5.5. Teoria de las reacciones quimicas.

No existe una correspondencia entre la espontaneidad de una reaccién y su velocidad. Existen
reacciones muy espontaneas (AG <<<< 0) y que sin embargo son muy lentas o, al contrario, reacciones
poco favorables, termodindmicamente hablando, que cuando se producen son muy rapidas.

En general, no es posible determinar tedricamente las constantes cinéticas o las ecuaciones de velocidad
de una reaccién, por lo que deben ser obtenidas experimentalmente. Sin embargo, si existen teorias que
permiten explicar algunos aspectos importantes, como la relaciéon que existe entre la temperatura y la
constante cinética, entre otras. Vamos a exponer las dos mas importantes.

5.5.1. Teoria de colisiones.

Se basa en |la idea de que para que una reaccién pueda tener lugar, las moléculas de las sustancias deben
chocar previamente entre si, y por lo tanto:

“La velocidad de una reaccién es proporcional al numero de colisiones producidas por unidad de
tiempo entre las moléculas de los reactivos.”

De acuerdo con esta teoria, cualquier factor que haga aumentar la frecuencia con la que tienen lugar
dichas colisiones, deberad aumentar la velocidad de la reacciéon (o lo que es lo mismo, su constante
cinética).

Sin embargo, no todas las colisiones que tienen lugar entre las moléculas de los reactivos van a dar lugar
a productos, ya que no todas las colisiones son efectivas. Si asi fuera, las reacciones entre sustancias
liquidas o disueltas serian muy rapidas, ya que en estos estados, el nimero de choques es muy grande
(entorno a 10%° por segundo), y en la practica, muy pocas reacciones tienen lugar a altas velocidades. La
mayoria son relativamente lentas debido a que muchas de las colisiones producidas no son efectivas y no
se traducen en la formacién de productos.

Para que las colisiones sean efectivas hay dos aspectos importantes que deben cumplirse:

a) las moléculas, atomos, iones, ... de las especies reaccionantes deben tener una energia
minima necesaria (energia de activacion), dado casi todas las reacciones implican una ruptura
de enlaces que requieren un aporte energético.

b) La orientacion relativa de las especies que colisionan debe ser la adecuada para que la
interaccion sea efectiva.
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NOCI(g) + NOCl(g) — zNO(g) + Cl(g)

“ Q L Ineffective collision J
suficiente  (Energia  de
activacion)

o o [ Ineffective collision ] ) )
- Por no tener la orientacion
adecuada
0 0 [ Effective collision ]

-Por no alcanzar la energia

5.5.2.- Teoria del estado de transicidn.

En esta teoria no se hace un estudio del movimiento de las particulas, sino de los cambios energéticos
del sistema donde se realiza la reaccion. La hipdtesis postula la existencia de una especie llamada
complejo activado que posee una estructura quimica entre los reactivos y los productos, en la cual se
han debilitado los antiguos enlaces y se han empezado a formar los nuevos.

El complejo activado es muy inestable por su elevada energia y se descompone de forma casi
instantanea en los productos de la reaccion.

La region proxima al maximo de energia se llama estado de transicion y la diferencia de energia entre el
complejo activado y los reactivos es la energia de activacion.

Si la energia de activacion es pequena, muchas moléculas alcanzaran el estado de transicién y la reaccion
sera rapida.

Por otro lado, si el estado energético T
de los reactivos es mayor que el de los w
productos, la reacciéon serd exotérmica

y, por el contrario, si el estado
energético de los reactivos es menor

Hai |(|:| Activated complex
. (transition state)

Activation

que el de los productos, la reaccion 8 energy (E,)
L
serd endotérmica. = - -
= |[H;C—N=C
. AI_I['Xl’l
g Reactant
H,c—c=N - | D

Product

Reaction progress
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Complejo Complejo

E actnfaio_ L E o Ectnrado

Q (%]

- =

Q D

-’ -’

Q Q

= =

8 =

= =

[ [

[-}) -]

= =

[VN] (W8]

Productos

Reactivos
AH< O AH >0
Rea_cti_vo_s ________
Productos
Transcurso de la reaccion Transcurso de la reaccion
Reaccion exotérmica Reaccion endotérmica

Si aumentamos la temperatura, aumentamos la energia de los reactivos y por lo tanto, mas moléculas
podran alcanzar la energia del complejo activado y por lo tanto, mayor sera la velocidad de la reaccién.

5.6.- Catalizadores.

Una de las formas mas simples de aumentar la velocidad de una reaccion consiste en aumentar la
temperatura, pero en algunas ocasiones no es aconsejable o bien porque disminuye el rendimiento de la
reaccion o bien porque los reactivos se descomponen formando otros productos no deseados. Hay otro
proceso alternativo para aumentar la velocidad de la reaccion sin alterar la temperatura y consiste en
introducir en el medio una sustancia, llamada catalizador, que consiga el mismo efecto. También existen
otras sustancias llamadas inhibidores que consiguen el efecto contrario, ralentizar la reaccién.

Un catalizador puede definirse como una sustancia capaz de hacer que un sistema quimico alcance
mas rapidamente su estado de equilibrio, sin alterar las propiedades de dicho equilibrio ni
consumirse durante el proceso.

Los catalizadores deben tener las siguientes caracteristicas:

a) No debe ser ni reactivo ni producto, por lo tanto, no aparecerd en la ecuacién global de la
reaccién quimica.

b) Son eficaces incluso si existe en muy pequefias cantidades en el sistema quimico.

c) Se recupera al final del proceso en el mismo estado en el que se ha introducido, es decir,
que podria volver a utilizarse de nuevo.

d) No altera las variables termodinamicas del proceso, porque el catalizador ni aporta ni
consume energia del sistema; no cambia ni AH ni AG ni AS de la reaccién.

e) Un proceso que no sea espontaneo no sera favorecido por la presencia de un catalizador.

f) Acelera por igual la reaccidon directa e inversa. El catalizador conduce la reaccion mas
rapidamente al estado de equilibrio por ambos sentidos.

g) En general, los catalizadores son especificos, es decir, aceleran sélo una reaccién concreta y
no el resto.
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Un catalizador actta sobre los E; - Energia de activacién con catalizador

estados intermedios del =) Reaccion NO catalizada

mecanismo de la reaccién ——) Reacion catalizada

disminuyendo la energia de %%'t'i'\’f’;zj;’ %‘;’t"‘\‘r’;‘;‘g

activacion, tanto la directa como
la inversa, tal y como se muestra
en la figura.

Por su parte, un inhibidor, lo
que hace es aumentar la energia
de activacion, haciendo de esa
manera que la velocidad de la

Energia potencial
Energia potencial

Productos

Reactivos

reaccion disminuya. Do ctas Reactivos
Transcurso de la reaccion Transcurso de la reaccion
Reaccion exotérmica Reaccion endotérmica

Hay varios tipos de procesos de catalisis:

a)

Catalisis homogénea: En este caso, el catalizador se encuentra en la misma fase que los
reactivos. Puede ser en fase gaseosa o en fase liquida, pero en cualquier caso es poco utilizada a
nivel industrial, sin embargo, adquieren gran importancia en los estudios de los problemas
medioambientales de la atmdsfera. Por ejemplo, la reaccion de destruccion del ozono (gas) es
catalizada por la presencia de atomos de cloro o flior (también gaseosos) procedentes
fundamentalmente de los CFC (sustancias utilizadas en los propelentes de aerosoles y en los
aparatos de refrigeracion).

Catalisis heterogénea: el catalizador se encuentra en una fase distinta a la que estan los
reactivos. Se utiliza mucho en procesos industriales y su mecanismo mas comun esta basado en la
adsorcion de las moléculas reaccionantes (generalmente gases) en la superficie del catalizador
(generalmente sélido). Algunos ejemplos son:

Catalisis enzimatica: Casi todos los procesos bioquimicos necesitan ser catalizados porque deben
tener lugar a 37 °C, que es una temperatura relativamente baja. Las sustancias que catalizan las
reacciones bioquimicas se llaman enzimas y son proteinas de elevada masa molecular. La catélisis
enzimatica presenta dos caracteristicas diferenciadoras:

1. Su eficacia es muy superior a cualquier otro tipo de catalizadores artificiales utilizados hasta la
fecha.

2. Son muy especificos, cada enzima, por lo general, sélo cataliza una reaccién muy concreta.

13
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En la catdlisis enzimética, el reactivo o sustrato encaja perfectamente en un punto especifico de la
molécula del enzima, manteniéndose en esta posicién por fuerzas intermoleculares. Después de esta
adsorcioén, la configuracion de la enzima puede debilitar el enlace clave del sustrato aumentando asi la
velocidad de la reaccién, por ejemplo, la hidrdlisis de la sacarosa

Glucose part  Fructose part
of molecule of molecule

v/

—
9
) )
Bond to be broken
Ci2H204p + HO — CeH120s  t+  GeH 206
Sucrose Glucose Fructose
e - o T — (] [

| ' Sucrose in active site ‘ ‘

Bond is strained
and weakened

Sucrase enzyme
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6.1.- Reacciones quimicas reversibles y equilibrio.

Hasta ahora hemos estudiado las reacciones como si fueran totalmente desplazadas hacia la derecha,
considerando que uno de los reactivos se agota al final (reactivo limitante); sin embargo, en la realidad,
muy pocas reacciones se comportan de esta manera. Lo mas habitual es que el proceso directo no llegue
a completarse, porque el proceso inverso, conforme se vaya formando mas cantidad de productos va
adquiriendo mas relevancia, reaccionando entre si para volver a dar los reactivos.

Inicialmente la velocidad del proceso directo es maxima, pero a medida que la concentraciéon de
reactivos va disminuyendo, también lo hace su velocidad, sin embargo, la velocidad del proceso inverso
(inicialmente nula si no hay productos), va creciendo conforme la concentracién de productos va
aumentando. Llega un momento en el que las velocidades del proceso directo y la del proceso inverso se
igualan, es decir, con la misma velocidad que los reactivos desaparecen para formar productos, los
productos reaccionan entre ellos para volver a dar los reactivos, y entonces, aunque la reaccion se sigue
produciendo, no se observan cambios globales. Al final se obtiene una mezcla de reactivos y productos
en unas concentraciones molares constantes. Decimos entonces que la reaccidon ha alcanzado el
equilibrio quimico (AG = 0).

.. A*tBEC B A+B&C
® Q
L =
s v se ha alc_a_nz_ado = Hihy G
% d } el equilibrio E | se ha alcanzado [ ]
= Eres : S | el equilibrio

. : = | i

tiempo tiempo

El estudio de estas reacciones reversibles (en las que tanto los procesos directo e inverso tienen lugar) y
del estado de equilibrio que alcanzan, nos ha permitido determinar las concentraciones de todas las
sustancias presentes en dicho equilibrio y los factores que favorecen el desplazamiento del equilibrio en
el sentido que nos interese.

Este tipo de procesos reversibles se representan con una doble flecha (=), por ejemplo:

Debemos insistir en el aspecto importante: las reacciones directa e inversa continGan produciéndose
incluso después de alcanzarse el equilibrio quimico. Se trata de un equilibrio dinamico.

Existen reacciones irreversibles en las que es casi imposible detectar el equilibrio ya que las cantidades
de reactivos al final del proceso son practicamente insignificantes, por ejemplo:

AgNOs; + HCI — AgCl + HNOs
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6.2.- Las constantes de equilibrio.

6.2.1.- La ley de accién de masas.

La idea fundamental sobre las constantes de equilibrio puede deducirse con los datos de la siguiente
tabla referidos al equilibrio del proceso de descomposicién del tretradxido de dinitrégeno (N2Os) en
diéxido de nitrégeno (NO,) segun la siguiente ecuacién quimica:

N, 0,(g) = 2N0,(g)

vamos a establecer varias veces este equilibrio a la misma temperatura, pero con distintas
concentraciones iniciales tanto de reactivos como de compuestos y medir las concentraciones de las dos
especies cuando se alcance el equilibrio. Los datos que se obtienen son:

Concentraciones Concentraciones )
iniciales (M) en el equilibrio (M) K - [NC)Z]
Cc

No  [no], [no,]. [no,], [NO, ]
0,670 0,000 0,643 0,055 4,65.10° M
0,446 0,000 4,650,424 0,044 4,66 .10 M
0,500 0,030 0,491 0,048 4,61.10° M
0,600 0,040 0,594 0,052 4,60.10° M

Se observa que, si la temperatura no cambia, independientemente de las concentraciones iniciales de las
especies que intervienen en la reaccion, el valor de la constante de equilibrio es el mismo. Por otro lado,
comprobamos que los exponentes a los que estan elevadas las concentraciones, coinciden con sus
coeficientes estequiométricos. En general, como ya hemos visto antes, para una reaccién general del
tipo:

aA + bB == cC +dD

se debe cumplir que:

c d
o [T or P
T[Ty A

Esta expresidn matemética se conoce como la ley de acciéon de masas. El valor de Kc (o K) es
independiente de las concentraciones iniciales de reactivos y productos y sélo depende de la
temperatura. Si la temperatura cambia, también lo hara el valor de la constante de equilibro.

La ley de accién de masas (o también llamada del equilibrio quimico) sélo se cumple para disoluciones
diluidas o para gases a bajas presiones. Si en las reacciones intervienen sustancias con altas
concentraciones o gases a presiones altas, las cantidades de sustancia deben multiplicarse por unos
factores correctores denominados coeficientes de actividad.
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6.2.2.- Equilibrios de sistemas heterogéneos.

Los equilibrios heterogéneos son los que tienen lugar con mas de una fase, por ejemplo:
CaCOs (s) = CaO (s) + CO: (g)
Aplicando la ley de accidén de masas a dicho equilibrio:
[620][00)]

° [caco,]

se puede aumentar la concentracién de didxido de carbono con sélo afiadir un poco mas de cantidad de
carbonato sédico en el recipiente de volumen constante (por lo que aumentara la presion), pero al ahadir
mas cantidad de sdélido, también aumentard su volumen por lo cual su concentraciéon practicamente
permanece constante a lo largo de todo e equilibrio. De forma general, la concentracion molar de
cualquier sustancia pura sélida o liquida permanece constante, por ello, se incluyen en las constantes de
equilibrio. En el ejemplo anterior, la constante de equilibrio seria:

Ke = [CO;]

lo mismo ocurre para Kp:
Ko = Pcoz

y como An = 1 (sélo se cuentan los compuestos gaseosos):

K, =K, -(RT)
p c
Como conclusién, debemos decir que en la expresion de la constante de equilibrio, no se incluyen ni
los sélidos ni los liquidos puros.

6.2.3.- Magnitud de la constante de equilibrio.

Las constantes de equilibrio se pueden utilizar como medida orientativa del avance de una reaccidn, es
decir, en qué medida los reactivos se van a transformar en productos. Vamos a analizar tres casos

K>10°

posibles:

a) Si K es muy grande, del orden de (10)° o mayor, cuando se Productos
alcance el equilibrio, a partir de los reactivos iniciales, se habra
producido una conversién casi completa de los reactivos en los

productos de la reaccion.

Concentracién

Reactivos

tiempo
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b) Si K es muy pequena, del orden de (10)° o menor, cuando se . K< 10
.. . s . , ‘Q
alcance el equilibrio, Gnicamente se habran transformado en T N

productos una fraccibn muy pequefia de los reactivos € Reactivos
e e [}
presentes inicialmente. Q
Q

) Productos

tiempo

1072 < K < 10°

c
c) Para valores de la constante de equilibrio K comprendidos 2
. . o
entre estos extremos, especialmente si 0,01 < K < 100, los £ Reactivos
reactivos y los productos se encontraran en el equilibrio en §
. 5 Productos
proporciones comparables, aunque esto depende en gran §
medida de la-estequiometria de la reaccién.
tiempo

Hay que insistir en que, la constante de equilibrio nos da una idea de la extensién de la reaccidn, hasta
donde avanza, pero no nos informa en absoluto acerca de su velocidad, es decir, lo rapido que se
produce. Puede que una reaccién que tenga una constante muy alta, que esté muy desplazada hacia la

derecha, tarde un ano en alcanzar el equilibrio transformando la practica totalidad de sus reactivos en
productos.

6.2.4.- Direccién de una reaccién.

Si en un proceso quimico, inicialmente solo tenemos reactivos, estaremos seguros de que el equilibrio se
alcanzara desplazédndose hacia la derecha, es decir, hacia la formacién de productos, ya que la reaccion
inversa, inicialmente no se podra dar. Si por el contrario, inicialmente sélo tenemos productos, la
reaccion tendrd que desplazarse hacia la izquierda para alcanzar el equilibrio, es decir, los productos
reaccionaran para dar los reactivos. Pero, ;qué ocurre si inicialmente tenemos tanto reactivos como
productos?, ;hacia donde se desplazara la reaccidon para alcanzar el equilibrio?.

Hay una forma de averiguarlo muy facilmente, y es calculando una magnitud denominada cuociente de
reaccion Q que es la misma expresion que la constante de equilibrio pero donde las concentraciones no
son las de equilibrio. Una vez determinada, sélo tenemos que comparar su valor con el de la constante
de equilibrio, y pueden darse tres situaciones:

a) si Q < K, la relacién entre los productos y reactivos debe aumentar, por lo que el equilibrio
debera desplazarse hacia el lado de los productos, es decir, hacia la derecha.

b) Si Q > K, la relaciéon entre productos y reactivos debe disminuir, por lo que equilibrio debera
desplazarse hacia el lado de los reactivos, es decir, hacia la izquierda.

c) SiQ =K, el sistema estd en equilibrio, por lo que las concentraciones de productos y reactivos ya
no se modificaran si no cambian las condiciones de operacion.
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Vamos a verlo con un ejemplo: Supongamos en un recipiente cerrado de medio litro de capacidad,
tenemos una mezcla gaseosa de 1 moles de hidrégeno, 1 moles de yodo y 0,5 moles de yoduro de
hidrégeno a 300 ° C. La ecuacién quimica del proceso sera la siguiente:

cuya constante de equilibrio a dicha temperatura toma el valor de K = 52.

Para averiguar el sentido en el que se desplazard la reaccién, en primer lugar calcularemos las
concentraciones de todas las especies y posteriormente el cociente de reaccion:

n 1
[12]=V=Q—5=2M 2
[H]=2=L_om! - Q= A _* 1 g
215V =05 © L) [H] 22
n._05
[HI]=V=Q—5_1M

El cociente de reaccion toma el valor de 0,25, menor que el valor de la constante de equilibrio a la
temperatura de operacion que es de 52. Cuando se alcance el equilibrio el cociente de reaccién debe
valer lo mismo que la constante de equilibrio, por lo que como inicialmente es inferior, debera aumentar.
Para que una fraccion aumente, debe hacerlo su numerador y disminuir el denominador, por lo que
tendra que aumentar la concentraciéon de yoduro de hidrégeno y disminuir la de yodo e hidrégeno, por
lo que el equilibrio se desplazara hacia la formacién de productos, es decir, hacia la derecha. Estamos,
por tanto, en condiciones de afirmar que, cuando se alcance el equilibrio habrd mas cantidad de yoduro
de hidrégeno de la que habia inicialmente.

6.3.- Factores que influyen en el desplazamiento del equilibrio.
6.3.1.- Principio de Le Chatelier.
Dada la reaccién:
aA+bB < cC+dD
si una vez alcanzado el equilibrio modificamos alguna de las variables que en él influyen como la presién,
la temperatura, la concentracidén de productos y reactivos, etc., el sistema evolucionaré hacia otro estado

de equilibrio tendiendo a reducir el efecto de esta accién. Esto es lo que dice el principio de Le
Chatelier.

Vamos a ver cédmo se modifica el equilibrio por efecto de la temperatura, presién, concentracién y
catalizadores.
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6.3.2.- Efecto de la Temperatura.

Si la reaccién es endotérmica (necesita calor), al aumentar la temperatura se favorecera que el equilibrio
se desplace hacia la derecha (formacién de productos), para asi reducir la perturbacién que hemos
provocado disminuyendo la temperatura (ya que la reacciéon absorbe calor); y por el contrario, si la
reaccion es exotérmica se favorecerd que el equilibrio se desplace hacia la formacién de reactivos (hacia
la izquierda), es decir, disminuira la concentracién de los productos.

Si representamos a dos temperaturas distintas las curvas que dan la concentracién de productos en
funciéon del tiempo:

- Para una reacciéon endotérmica (T, > Tq):

I[h<T

el iR 2

[Productos]

tiempo

- Para una reaccion exotérmica (T, > T, ):

<

[P roductos]
=]

tiempo

Hay que sefalar que, en el caso de una reaccién exotérmica, la concentracién de productos alcanzada en
el equilibrio es menor si se aumenta la temperatura como ya hemos indicado, pero la velocidad de
reaccion aumenta.
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6.3.3.- Efecto de la Presién.

Sélo afecta a aquellas reacciones en las que intervienen gases. Al aumentar la presién el equilibrio se
desplaza en el sentido adecuado para reducir esa presion.

Como la presién es proporcional al nimero de moléculas, el aumento de presiéon modificara el equilibrio
en el sentido de disminuir el nUmero total de moles, lo que contrarresta ese aumento de presién. Si la
presién disminuye ocurrird todo lo contrario. Vamos a verlo con algunos ejemplos:

2c0(g) + 0)(9) &= 2C0,(9)

) S

3 moléculas 2 moléculas
si aumenta la presion el equilibrio se desplaza hacia la derecha y si disminuye hacia la izquierda.

4 NH;(g) + 50,(6) == 6H,0(g) + 4NO (g

9 moléculas 10 moléculas

en este caso ocurrirad todo lo contrario que en el primero.

L + Hye) &= 2HI@

Re—
2 moléculas 2 moléculas

en este caso la presion no influye para nada.

6.3.4.- Efecto de la concentracién.

Si aumentamos la concentracion de los reactivos, el equilibrio se desplazara de tal forma que se tienda a
reducir ese aumento de concentracién, es decir se desplazara hacia la derecha (formacién de productos).

Si, por el contrario, aumentamos la concentracién de los productos, el equilibrio se desplazara hacia la
izquierda (formacién de reactivos).

6.3.5.- Efecto de los catalizadores.

El catalizador no varia para nada la concentracién de los productos en el equilibrio, tan sélo conseguira

que las concentraciones que se tengan que alcanzar en dicho equilibrio, lo hagan mas rapidamente, es
decir, aumenta la velocidad de la reaccidn, tal y como ya vimos en el tema anterior.
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7.1.- Introduccién.

Hay tres tipos fundamentales de reacciones quimicas en funcién de su mecanismo de reaccion:

a) Acido — base: tiene lugar una transferencia de protones.
b) Redox: tiene lugar una transferencia de electrones.
c) Precipitacion: se forma un compuesto insoluble que precipita en estado sélido.

En este tema, vamos a estudiar las reacciones acido-base y en los dos siguientes, las Redox y las de
precipitacion.

Los acidos y las bases son familias de compuestos quimicos. Todos los &cidos, al igual que las bases,
poseen un similar comportamiento quimico.

Los &cidos tienen un sabor caracteristico agrio, enrojecen el papel de tornasol, son capaces de
disolver el mérmol y reaccionan facilmente con las bases obteniéndose la sal correspondiente. Por
ejemplo:

HzSO4 +2 Na(OH) —> Na2$O4 + Hzo

también los acidos reaccionan con los dxidos de los metales (los llamados dxidos basicos), dando
asimismo, la sal correspondiente, por ejemplo:

2HCI+ KO = — 2 KCl + H,O
y reaccionan con muchos metales, disolviéndolos y desprendiendo hidrégeno; por ejemplo:

2 HCl + Zn - ZnCl, + H,
Por su parte, las bases o élcalis (del drabe “al kali” que significa cenizas vegetales), tienen un sabor
amargo, una sensacién jabonosa al tacto, colorean de azul el papel de tornasol y reaccionan con los
acidos para formar las sales correspondientes.
Este comportamiento quimico similar tanto en los acidos como en las bases, se debe a razones

derivadas de la estructura quimica de sus moléculas.

Vamos a ver en primer lugar cémo ha ido evolucionando el concepto de acido y de base a lo largo de
la historia.
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7.2.- Concepto de 4cido - base segin Arrhenius.

El concepto de acido y base que, hoy en dia sigue prevaleciendo con algunas
mejoras, fue propuesto por Svante Arrhenius en 1884 como parte de otra
teoria, también propuesta por él: la teoria de la ionizacion.

- Acido: Es cualquier sustancia que en disolucién acuosa es capaz
de dar protones (H*). Por ejemplo:

H.SO3 = HSO;+H" &= SO;2+2H"

- Base: Es cualquier sustancia que en disolucién acuosa es capaz de
dar iones oxidrilo (OH"). Por ejemplo:

Na(OH) - Na* + OH

Fue la primera teoria que sugirié la causa de las propiedades comunes de los acidos y las bases, (la
produccién de H* para los &cidos y OH" para las bases) lo que conduce a identificar reacciones acido -
base por ser estos iones los causantes de las mismas. Sin embargo surgieron algunas dificultades:

a) En disolucion acuosa, el ion H* no existe ya que al tener un radio pequefio y no poseer
electrones, se solvata con mucha facilidad:

HCI + Hzo —> Cl + He,C)Jr

b) Existen sustancias que no poseen grupos OH" y son capaces de comportarse como las
bases. Por ejemplo:

NH; + HCl  — NH,CI
el NH3 reacciona con los acidos para dar una sal.

A pesar de todo, la teoria de Arrhenius permite dar una explicacién satisfactoria de la fuerza
de un 4cido, por ejemplo, en la reaccion:

HA+HO = A +HO" K=—[H3O+]'[A_]
[HA]-[H,0]

pero, el agua al ser el disolvente de una disolucién acuosa diluida, estd en exceso, siendo su

concentracion practicamente constante, entonces se define una nueva constante de equilibrio
[lamada constante de acidez (K.) como:

Ka=K-[H20]=M S K =[H30+]'[A_]

[HA] © [HA]

donde K, es la constante de disociacién de un acido.
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Un acido fuerte seréd aquel que ceda muchos protones (H*), por lo tanto, a mayor K., el 4cido serd mas
fuerte.

Los acidos polipréticos poseen varias constantes de ionizacidn, tantas como protones puedan ceder
en disociaciones sucesivas, siendo cada vez méas pequenas. Por ejemplo:

H,.S + H,O = HSt(ac) + H:O%(ac) Ki=9,1.108M
HS(ac) + HO === S (ac) + H:O*(ac) Ko=1,1.10"M

De forma similar, la disociacidon de una base sera:

5OH) = B+ OH K%

a mayor Ky, labase serd mas fuerte.

Con frecuencia se utiliza, en lugar de K, y Ks, las constantes pK, y pKs, que se definen en una escala
logaritmica decimal de la siguiente manera:

pK, = - log K, y pKs = - log Ky

y al ser pK, inversamente proporcional a K,, también lo es la fuerza relativa del 4cido. Lo mismo ocurre
con las bases.

Existen acidos y bases que se disocian totalmente. En este caso, la teoria de Arrhenius no da
una explicacion clara de su fuerza, ya que si:

AH + Hzo — A+ Hg,()+

cuando se alcance el equilibrio, la concentracion de AH serd igual a cero, ya que la reaccion esta
totalmente desplazada, luego:

si[AH] =0 entonces Ka = e

En lineas generales los hidrécidos son acidos més fuertes que los oxoéacidos, debido a que en los
hidracidos, la polaridad del enlace es muy grande y dicho enlace es méas atacable, por lo que el
protén se libera con mayor facilidad:

HF > HCI| > HBr > HI

en cuanto a los oxoéacidos, a medida que tienen méas nimero de oxigenos, la unién X-O es mas fuerte
y la union O-H es més débil, por lo que aumenta la fuerza del acido, ya que el hidrégeno se puede
desprender con mayor facilidad.
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Un procedimiento que nos permite, de forma aproximada, determinar la fuerza de un oxoécido es la
llamada “Fuerza relativa de acido”, o FRA. Consiste en restar al nimero de 4tomos de oxigeno el de
los hidrégenos y establecer la siguiente relacién:

F.R.A. Fuerza del acido Ejemplos
3 Acido muy fuerte HCIO.,,
2 Acido fuerte HNO:; , H,SO,
1 Acido débil H.CO; , HsPO4
0 Acido muy débil HsPOs , H.CO;

evidentemente, es una forma aproximada de comparar fuerzas relativas de unos acidos con otros,
pero no me permite saber cuél es mas fuerte si el calculo anterior es el mismo. Desde luego, la
mejor forma de comparar la fuerza de los 4cidos (o de las bases) es a través sus constantes de acidez
(o de basicidad).

7.3.- Teoria de Bronsted - Lowry.

La teoria de Arrhenius solo servia para acidos y para bases en
solucién acuosa. En 1923, de forma independiente y casi
simultanea, N. Bronsted (a la izquierda) y T. M. Lowry (a la
derecha) elaboraron un concepto mas amplio, que puede
resumirse de la siguiente manera:

- Acido: Sustancia que tiende a dar protones a otra.
- Base: Sustancia que tiende a aceptar protones cedidos por un acido.

Por ejemplo:

H-O + HCI - H;O* +  ClI (ac)

base; acido, acido, base,
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Il
CH3COH + HO &=> CHSC()_ + H.O*
Acido Base Base Acido
Conjugada Conjugado
CH3;COOH + H,O —= CHsCOO (ac) + HsO*
acido, base> base; acido,

Esta teoria plantea que cuando una sustancia pierde un protén, se estd comportando como un
acido, pero una vez se ha desprendido de él, como las reacciones son de equilibrio, podria volver a
cogerlo por lo que se transforma en una base, la base conjugada del 4dcido. De manera similar, una
base acepta protones, pero una vez lo ha captado, puede desprenderse de él, transforméandose en
un acido, su acido conjugado:

acido; + base, base; + acido-

el acido; y la base; forman lo que se denomina un par 4cido - base conjugado, (al igual que el 4cido,
y la basey).

Segun esta definicion, en la reaccidn:
HCl+ NH; > Cl+ NH,*
el amoniaco es una base ya que tiende a aceptar los protones cedidos por un acido.

Estructuralmente una sustancia es un acido en potencia si posee atomos de hidrégeno; mientras
que, una sustancia es una base en potencia si posee algin d&tomo con un par o mas de electrones no
enlazantes, en los que el protén queda unido mediante un enlace covalente coordinado o dativo.

La principal ventaja de esta teoria es que permite ordenar de mayor a menor la fuerza de los acidos.
Toda sustancia capaz de ceder protones a otra, serd un acido mas fuerte que ésta. Seguin la citada
teoria, una sustancia actuard como éacido frente a otra de menor acidez y como base frente a otra de
mayor acidez, es decir, que hasta un acido puede actuar como base; por ejemplo:

HC|O4 + HNO3 — N02C|O4 + Hzo
acido base

el acido perclérico libera un protén por lo que se comporta como acido, mientras que el acido
nitrico aqui actia como base ya que lo capta. Por lo tanto, una sustancia actuard como base frente a
cualquier otra sustancia que sea un acido mas fuerte que él, (en este caso, el acido perclérico es mas
fuerte que el acido nitrico).
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Se denominan sustancias anféteras o anfipréticas a aquellas que pueden actuar como acido o como
base seglun el medio en el que se encuentren. Este es el caso del agua o del ion bisulfato entre
otros:

- como acido HSO, + OHF = SO.,%+ H,O
- como base HSO4 + H;O0* — H,SO,; + H,O

De forma anéloga a la teoria de Arrhenius, también se definen las constantes de acidez y basicidad
como:

HA + H.O P A+ H;0* Ka _ [Hso*'][A_]
[HA]
B+H,O0 = BH +OH K, = [BH" ] [on"]

que permiten ordenarlos segun su fuerza relativa respecto al agua.

A continuacién, te mostramos dos tablas con las constantes de acidez y basicidad de los acidos y las
bases mas comunes:

Para los acidos:

Fuerza Acido Base conjugada

acidos HCIO, ClOs
fuertes HCI, HBr, HI Cl, Br, I
HNO3 NOs
K, > 55,55 H,SO4 HSO4
H;O* H.O 55,55
acidos HIO3 [oFy 1,9-10"
semifuertes H,SO3 HSO3 1,7-102
HSO4 SO,2 1,2-10?
55,55 > K, > 10* HCIO, ClOy 1,0-10?
HsPO,4 H.PO, 7,5V‘|O'3
HCOOH HCOO 1,8-10*
acidos CH;COOH CH;COO 1,8-10°
débiles HzCO3 HCO3 4,3-10'7
H.S HS 9,1-108
10* > K, > 107° H.PO4 HPO,4? 6,2-10°®
NH4* NH; 5,6-107°
HCN CN- 4,9-107°
acidos HCO5 CO3?2 6,0-10™
muy débiles HIO (o} 1,010
HPO,4? PO,3 4,8.10"
K, < 107° HS S? 1,0-10"3
H,O OH- 1,8-107¢
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y para las bases:

Fuerza Base Acido conjugado
Bases Li(OH), K(OH) Lit, K*
fuertes Na(OH) Na*
Ca(OH)2 Ca*?
Ba(OH): Ba*2
COs2 HCOs
CN- HCN
NHs NHs*
N2H4 N2Hs*
Bases NHOH NH3OH*
muy débiles CesHsNH: CsHsNH3*

de las dos tablas anteriores se puede observar facilmente que a medida que un acido es mas fuerte,
su base conjugada serd mas débil y viceversa, si un acido es muy débil, su base conjugada serd muy
fuerte.

La teoria de Bronsted - Lowry también tiene sus limitaciones, ya que hay sustancias con un
comportamiento tipicamente acido y que no poseen atomos de hidrégeno.

7.4.- Definicidn de Lewis.

También en 1923, G. N. Lewis da una definicién mas amplia de acido y de
base:

- Acido: Sustancia electrénicamente deficiente, capaz de aceptar
un par de electrones.
- Base: Sustancia capaz de ceder un par de electrones.

Vamos a ver un ejemplo: el tricloruro de aluminio (AICls). Su estructura de
Lewis sera:

-5 Puede aceptar

o | ) un par de electrones

el Aluminio es deficitario en electrones, sélo tiene 6 de electrones a su alrededor, 3 suyos y otros
tres compartidos por sendos atomos de cloro, por tanto, el &tomo de  Aluminio dispone de un
orbital vacio que puede albergar electrones, por lo que actuard como un acido de Lewis, por
ejemplo:

acido base
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Lo mismo le ocurre al trifluoruro de boro, ya que también es deficitario en electrones, tal y como se
muestra en el siguiente gréfico:

Las reacciones acido - base segun la teoria de Bronsted - Lowry, también pueden explicarse con la
teoria de Lewis, por ejemplo:

+
" |y
IClI=H + :N—H — (Cll +|H-N-H
H H
acido, '+ hase 5 — base, + dcido

estad claro que las bases de Bronsted - Lowry reaccionan dando electrones a un protén, luego
coinciden con la definicién de base de Lewis; sin embargo, un acido de Brénsted - Lowry necesita de
un proton para transferirlo a otra molécula, mientras que la definicién de Lewis no lo requiere.

Pero como nosotros estamos mas interesados en las disoluciones acuosas en donde las reacciones
acido - base implican la transferencia del protén, las definiciones de Brénsted - Lowry nos seréan de
mayor utilidad.

7.5.- Autoionizacién del agua. Escala de pH.

Segun Bronsted-Lowry hay sustancias que actian como bases y otras como acidos, y ésto depende
de con quién actien. Por ejemplo:

Hzo + Hzo pra— 4 H3C)+ + OH-

acido; base, acido, base;

esta autoionizacion del agua es pequena pero medible. Si escribimos la ley de equilibrio:

[0} for]
[H.0T
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considerando la [H20] como constante, resulta:

Kw = K. [H.O] = [H;O*][OH]
que es la constante de autoionizacién del agua, que a 25°C toma el valor de:
w = [H30*]-[OH] =10"
En una disolucién, se pueden dar las siguientes situaciones:
- si [H3O*] > [OH], es decir [H3O*] > 107  disolucidn acida.
- si [HsO*] = [OH]= 10" disolucion neutra.
- si [H3O*] < [OH], es decir [H3:O*] < 107 disolucién basica.

Sin embargo, para expresar la acidez o basicidad de una disolucién, es mas comodo utilizar
un paréametro llamado pH, que se define como:

pH = - log [H:07]
entonces:
- Para disoluciones neutras pH = 7

- Para disoluciones acidas pH <7
- Para disoluciones basicas pH > 7

+ - - - - - - - - - . N
[H30 10° 10* 10° 10° 107 10® 107 10" 10 10 10P 10
pH 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

En este esquema te mostramos el pH aproximado de algunas disoluciones de sustancias comunes:

aumento de la acidez

aumento de la alcalinidad )

NEUTRO

o 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

leche /r
JUgOS plasma sangumeo amoniaco
HCI gastricos cer\feza sudor, lagrimas detergentes hidréxido sédico
limén

bicarbonato
sodico
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También se puede definir el pPOH como: pOH = - log [OH]

y se debe cumplir la relacién:
pH + pOH = 14

Cuando se trata de disoluciones acuosas de acidos, la contribucién de los iones H;O* del agua, en
general, es despreciable, siempre que la [H3O"] debida al acido sea mayor o igual a 10° M.

Es importante saber que existe una relacion entre la constante de acidez de un éacido (K.) y la
constante de basicidad (K) de su base conjugada:

K
K,=—-"
Ky,

ecuacién que demostraremos en el punto 8.7 cuando tratemos el problema de la hidrdlisis de sales.
De momento puedes limitarte a comprobar la veracidad de ésta ecuacion con los datos de las
constantes que te dimos en el punto 8.3.

7.6.- Célculo del pH de disoluciones acidas y basicas.

7.6.1.- Acidos y bases fuertes.

Los acidos y bases fuertes se disocian completamente, por lo tanto, al final de la disolucion no
quedara nada del acido (o de la base) y de acuerdo con la estequiometria de la reaccién es facil
calcular la concentracién de iones H3O" (o de OH) y a partir de ahi su pH.

7.6.2.- Acidos y bases débiles.

Si el acido o la base son débiles, el problema se reduce a calcular la concentracién de iones H;O* (o
de OH) teniendo en cuenta que se trata de un equilibrio que viene determinado por su constante
de acidez (K.) o de basicidad (K).

11
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7.10.- Disoluciones amortiguadoras.

Mantener el pH constante es vital para el correcto desarrollo de las reacciones quimicas y
bioquimicas que tienen lugar tanto en los seres vivos como, a nivel experimental, en el laboratorio.
Los amortiguadores (también llamados disoluciones amortiguadoras, sistemas tampén o buffers) son
aquellas disoluciones cuya concentracién de protones apenas varia al anadir 4cidos o bases fuertes
(Figura inferior).

Cambio de pH tras anadir acido/base al agua | Cambio de pH tras afadir acido/base al agua

-
p)

; 4> | +
i |

-

L IF

| Buffer

" gl

Los buffers mas sencillos estan formados por mezclas binarias:

. -;ti'J'_'j}
ca ()

e un acido débil y una sal del mismo acido con una base fuerte (por ejemplo, acido acético y
acetato sodico)

e una base débil y la sal de esta base con un acido fuerte (por ejemplo, amoniaco y cloruro
amonico)

La concentracion de protones del agua pura experimenta una elevacién inmediata cuando se ahade
una minima cantidad de un acido cualquiera. A un litro de agua neutra (pH 7) basta anadirle 1 ml de
HCl 10M para que el pH descienda 5 unidades. En cambio, si esta misma cantidad de acido se
anade a 1 litro de disolucién amortiguadora formada por HAc/AcNa 1M, el pH desciende en una
centésima, o sea, quinientas veces menos (Ver la tabla inferior).

Adicién Al agua A un tampén 1M HAc + 1m NaAc
Concentracién pH ApH Concentracién final pH final ApH
final final
Nada - 7 0 - 4,76 0

1 mLHCI 10M [HCI]=0,01M 1 -5 [HAc]=1,01M - [NaAc]=0,99M 4,75 -0,01
10 mL HCI 10M [HCI]=0,1M 2 -6 [HAc]=1,1 M = [NaAc]=0,9M 4,67 -0,09
20 mL HCI 10M [HCI]=0,2M 0,7 -6,3 [HAc]=1,2 M - [NaAc]=0,8M 4,58 -0,17
1 mL NaOH 10M | [NaOH]=0,01M 12 +5 [HAC]=0,99 - [NaAc]=1,01M 4,77 +0,01
10 mL NaOH [NaOH]=0,1M 13 +6 [HAC]=0,9M - [NaAc]=1,1M 4,85 +0,09
10M

20 mL NaOH [NaOH]=0,2M 13,3 +6,3 [HAC]=0,8M - [NaAc]=1,2M 4,93 +0,17
10M

12
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Suponga un amortiguador constituido por un acido acético (acido débil) y acetato sédico (sal de
acido débil y base fuerte). En este sistema:

1) El acido estara parcialmente disociado segun la ecuacién:
AcH =2 Ac” + H'

[Ac” ][H" ]
Aplicando la ley de acciéon de masas: a- [ACH ]

2) El acetato sédico, como todas las sales estda completamente disociado, y por lo tanto, el
ion acetato (Ac-) procedente de esta sal desplazara el equilibrio de disociacién del acido
hacia la izquierda, haciendo que disminuya la [H*].

3) La presencia conjunta de la sal y el acido hace decrecer la acidez libre, es decir, que el AcH
apenas estara disociado y la [AcH] sera la concentracidn inicial que hay en el sistema.

4) Como el AcH apenas esta disociado, la [Ac-] en el sistema sera la concentracién de sal que
hay en el sistema.

MECANISMO DE LA ACCION AMORTIGUADORA

Si a este sistema ahadimos un acido fuerte como el HCl, se produce un aumento instantaneo de la
[H*], y el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, forméndose AcH hasta recuperarse practicamente
la [AcH] inicial. Ademas, los iones acetato procedentes de la sal se pueden combinar con los H*
procedentes del HCl para formar mas AcH. La reaccién podria representarse asi:

NaAc + HCI —> AcH + NacCl

En resumen, el sistema amortiguador ha destruido el acido fuerte, generando en su lugar una
cantidad equivalente de acido débil, cuyo equilibrio de disociaciéon determinara la [H*] final (Figura
inferior).

/\ Acid:

Acid HCI
HC,H,0, - )
- |[€:H:0; +H;0'=HC,H;0, |+ H,0
C2H302 already present
Conjugate base ) in buffer solution

HC,H,0, + H,0 = H,0" + C,H,0,”
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Si afladimos una base fuerte (NaOH), los iones OH consumen rapidamente los H* del sistema
para formar agua, con lo que el equilibrio de disociacién del dcido se desplaza hacia la derecha
para restaurar la concentracién inicial de protones (Figura inferior). En otras palabras, la adicién de
una base provoca la transformacién de una parte del acético libre en acetato:

AcH + NaOH —> NaAc + H,0

Base: /\

NaOH

Acid
_ HC,H;0,
HC;H;0,+0H =|C,H,0, |+ H,0 _
e C,H;0,
v present .
in buffer solution Conjugate base

HCZH302 + H20 ¢H30+ + 02H302—

La utilidad de los amortiguadores, tanto en la regulacién del equilibrio acido-base en los seres vivos
como al trabajar en el laboratorio, estriba precisamente en la posibilidad de mantener la [H*]
dentro de limites tan estrechos que puede considerarse como invariable.

ECUACION DE HENDERSON-HASSELBALCH

El pH de una mezcla amortiguadora se puede conocer mediante la ecuacién de Henderson-
Hasselbalch. En la disociacién del acido acético:

AcH =2 Ac” + HY

[Ac™ ][H" ]
la constante de equilibrio K= ——— es:

[AcH ]

Si tomamos logaritmos:

log K, = log ([’ﬂ‘c IH" ) ) log {1251\ , 1og [H*]

[AcH ] [AcH ]

Y cambiando de signos:

_ [Ac][H™] 1[H*] [Ac”] +
-log K, = - log —— }-log [H
2 T [AcH] log ([AcH ]) og [F"]
A -
olo queeslo pH = pK, + log ([E&T(:-i]]) mismo:

y reordenando, que es la férmula conocida como la ecuacién de Henderson-Hasselbalch.
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Teniendo en cuenta que el acido acético es muy débil y, por tanto, el equilibrio de disociacion esta
casi totalmente desplazado hacia la izquierda (desplazamiento favorecido por la presencia de
cantidades notables de acetato) podremos sustituir en la ecuacion de Henderson-Hasselbach, sin
introducir errores, la concentracion de acético libre por la de acético total ([AcH]=[acido]).

Analogamente, como el acetato sédico estd completamente disociado podemos considerar que la
concentracidn del idn acetato coincide con la concentracién de sal ([Ac]=[sal]).

Con estas modificaciones podemos expresar la ecuaciéon de Henderson-Hasselbalch de una forma
valida para todos los amortiguadores (no sélo para el acético/acetato):

[sal ]
[acido]

pH = pK, + log

A partir de esta formula se pueden deducir facilmente las propiedades de los amortiguadores:

1) “El pH de una disolucién amortiguadora depende de la naturaleza del acido débil que lo
integra (de su pK), de modo que para cantidades equimoleculares de sal y de acido, el pH es
justamente el pK de este acido. Dicho de otra forma, se puede definir el pK de un acido
débil como el pH del sistema amortiguador que se obtiene cuando [sal] = [acido] (Figura
de la derecha).

2) El pH del sistema amortiguador depende de la proporcién relativa entre la sal y el acido,
pero no de las concentraciones absolutas de estos componentes. De aqui se deduce que
anadiendo agua al sistema, las concentraciones de sal y acido disminuyen paralelamente,
pero su cociente permanece constante, y el pH no cambia. Sin embargo, si la dilucion llega a
ser muy grande, el equilibrio de disociacion del acido se desplazaria hacia la derecha,
aumentando la [sal] y disminuyendo [4cido], con lo cual el cociente aumenta y el pH también,
de forma que se iria acercando gradualmente a la neutralidad (pH 7).

3) Cuando se aifaden acidos o bases fuertes
a la disoluciéon amortiguadora, el equilibrio
se desplaza en el sentido de eliminar el
acido anadido (hacia la izquierda) o de
neutralizar la base anadida (hacia la
derecha). Este desplazamiento afecta a las - PKa
proporciones relativas de sal y adcido en  *f----------—2 i
el equilibrio. Como el pH varia con el '\
logaritmo de este cociente, la [Acid] = [Base]
modificacién del pH resulta exigua hasta
que uno de los componentes esta

proximo a agotarse.

Conjugate acid
exhausted

1

]

1

I
Conjugate base |
exhausted :
]

I

Il

Base Added —»
<—— Acid Added
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EFICACIA AMORTIGUADORA

Podemos definir la capacidad amortiguadora de un
tampdén como la cantidad de acido o base fuerte
que puede neutralizar sufriendo un desplazamiento
de pH de una unidad (Figura de la derecha). Resulta

evidente que la eficacia amortiguadora esta
vinculada a dos factores:

e la concentraciéon absoluta del sistema.

e la proporcion relativa de las formas

disociada y sin disociar.

% B~ ApH =1
100 ey
o = X
60 m%HBﬁe—‘L 4
y pKy Base
40 G ,
< -;} l ~Acid
20— =Sl
ApH=1 pH

Un sistema de acético y acetato concentrados (1M en cada componente, por ejemplo) tendra el
mismo pH que el mismo sistema a concentracién 0,01M (100 veces mas diluido). Sin embargo, la
capacidad amortiguadora sera mayor en el sistema mas concentrado. En efecto, si afnadimos 0,1
moles de HCI al sistema 1M (cuyo pH es 4,76), se transforman 0,1 moles de NaAc en HAc, y su pH
baja a 4,67. En cambio, en el sistema 0,01M, la adicion de HCl lo desborda por agotamiento del
NaAc y queda HCl libre, lo que provocara un fuerte descenso del pH.

La capacidad amortiguadora es maxima :ﬁozal
cuando el cociente sal/acido es préximo a la
unidad (Figura de la derecha). Si tenemos 50 —
moléculas de acético y 50 de acetato, el pH
serd igual al pK. A partir de este punto:
50
e Si anadimos 41 moléculas de NaOH,
después de reaccionar con el acido 25 -

habra 91 moléculas de sal (50 + 41) y

nueve de acido (50 - 41). La relacion 0

sal/acido ha pasado de un valor 1 a un
valor aproximado de 10, con lo cual, el
pH habra variado en una unidad (pH=pK+1).

___________________________ 99% sal
________ 1_'@____9_1'1i,_sau
. :
I 1]
""l ........... :
l 1] 1
| [ [
¥ 24% sal : :
------ nyl
1% sal ' '
R H t ' '
PK-2 pK-1 pPK pK+1 pK+2

e Si en este momento anadimos 8 moléculas de NaOH, reaccionaran con otras tantas de
acético, y tendremos un total de 99 moléculas de sal (91+8) y 1 molécula de acido (? - 8). La
relacion sal/acido es aproximadamente de 100, y el pH=pK+2

e Con una molécula mas de NaOH se agota el sistema (100% sal)

e cualquier adicién de NaOH provocara grandes cambios en el pH

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO
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De modo anélogo, se observa que partiendo de un valor sal/acido de uno (pH=pK),

e al anadir 41 moléculas de HCI se obtiene un pH = pK - 1.

e con 8 moléculas mas, el pH = pK - 2.

e La siguiente molécula de HCl agotaria el sistema (100% acido),
e cualquier adicién de HCl provocara grandes cambios en el pH

La eficacia maxima del amortiguador, tanto para neutralizar dcidos como bases estéd en la zona de
pH de mayor pendiente, que es la zona que abarca la flecha discontinua de la figura superior:

e el maximo de la curva de la eficacia del amortiguador frente a bases estd en el punto
pH=pK-1/2. En este punto, la proporcién de sal es del 24%, y hay que anadir un 52% de
NaOH para que que el pH suba a pK+1/2, donde el porcentaje de la base es del 76%.

e el maximo de la curva de la eficacia del amortiguador frente a acidos estd a pH=pK+1/2,
donde el % de la sal es del 76%, y admite un 52% de acido para disminuir el pH en una

unidad (pH=pK-1/2). donde el porcentaje de la sal es del 24%.
A medida que nos alejamos de esa zona, la capacidad amortiguadora decrece.
AMORTIGUADORES FISIOLOGICOS.

ACIDO FOSFORICO

El acido fosférico (HsPO.), ademas de formar parte de numerosos compuestos organicos (acidos
nucleicos, fosfolipidos, azucares, etc.) también se encuentra en forma libre, aunque en pequeha
proporcion. La concentracion de iones fosfato en el plasma sanguineo es de unos 2 mEg/litro.

El 4cido fosférico tiene tres protones disociables segun las reacciones:

pK, K pK;
|| 22 ” (&) 7.2 @) || S) 127 © || (@)
HO— P —OH HO—P —0 0—P—0 0—P—0
l | | l
OH OH OH o®
+ + +
H® H® H®
14 5 Third midpoint 3
(HPOL] = [POP] "\
121 P12 ma’ | Cada forma, molecular o idnica actia como &cida
. . endpoi ! . ;.
Second midpoint “wmt respecto a la que tiene a su derecha y como baésica
10 1 [H,P0L] = [HPO D] } . ) .
pK,=1.2 ! ' respecto a la que tiene a su izquierda. Se pueden
[ Second 1 o .
S | endpoint ' establecer, por tanto, tres equilibrios de
= ¢ First midpoint 5 ; ' disociacién, cada uno con constante
[H.PO,] = [H,POL] | | .. .
=22 ‘ ! | caracteristica a 25°C (figura de la derecha):
L3 “ : ? First : :
1 . I 1
| endpoint ) "
21 | 1 : e Ki=5,7x103 (pKi=2,2)
I | 1
" ! : 1 o Ky=6,2x10% (pK.=7,2)
0 0.5 1.0 15 20 25 3.0 e K3=2,2x 10" (pK3=12,7)
Equivalents of oH®
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Estos valores indican que el primer H* se desprende con facilidad adn a pH acido (a pH=2,1 la mitad
del H3sPO4 se ha disociado para formar H,POy), lo que quiere decir que el HsPO, es un acido
moderadamente fuerte.

El pK de la segunda disociacion (7,2) es el mas préximo al pH del medio interno y por lo tanto, es
esta segunda disociacién la que tiene lugar reversiblemente en el medio interno, y la que posee
accion amortiguadora (figura inferior izquierda). El tercer H* se disocia en medio muy alcalino
(pH=12,7), y por tanto no tiene interés bioldgico.

A la temperatura del organismo, y teniendo en cuenta la fuerza iénica del plasma en condiciones
fisiologicas ordinarias, se acepta generalmente el valor de 6,8 para el pK. de la segunda ionizacién
del fosfato (figura inferior derecha).

pKa(3) = 12.7 ~ % sal
12 100 ———
pH fisiolégico =74
10 |80 %sal . _._.... -
75
8 Cell Buffering Range :
8.~ pKa(2) =7.2 SL e E :
4 Z Z
25 - . '
E¥ \ pKa(1) = 2.2 : :
pKF68
0 T T 0 T } :
0 1 2 3 48 58 6.8 7.8 88 pH

Equivalents of OH' Added
A partir de este valor se puede calcular que en el plasma (a pH 7,4) la concentracién del HPO4* es
cuatro veces superior a la de H.PO, y, por tanto, el sistema es mas eficaz para amortiguar acidos
fuertes que para amortiguar bases fuertes (figura superior), lo cual supone una ventaja bioldgica, ya
que en el organismo predomina la tendencia a las variaciones hacia el lado acido.

Tanto en condiciones normales como en condiciones fisioldgicas, las proporciones relativas de las
otras dos especies ionicas son despreciables, y no participan en la actividad amortiguadora del
sistema.

ACIDO CARBONICO-BICARBONATO

En los animales con pulmones, el sistema

. , ) + S

amortiguador carbénico/bicarbonato es |H" * HCO = H,Cco, =
P

especialmente efectivo. En estos animales, el H,CO; N } -

del plasma sanguineo esta en equilibrio con el CO, HQO/ H,0 {

aseoso presente en el espacio aéreo de los e — :
g p P €0 CO,&——=cC0; /
pulmones, lo que supone una reserva practicamente sangre

ilimitada de CO. que puede participar en el
equilibrio. En este sistema tampon tienen lugar 3
equilibrios reversibles entre el CO, gaseoso de los
pulmones y el bicarbonato disuelto en la sangre
(Figura de la derecha y Figura inferior).

CO2 + H.O——= H.CO03 ——= H* 4+ HCOs
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En este sistema amortiguador, la forma &cido es la suma de la [CO;] y de la [H.CO3], y la forma sal es
la [HCOs]. El H,CO;3 es un acido moderadamente fuerte, con un pK aproximado de 3,1. Sin
embargo, como sélo una milésima parte del CO, disuelto en agua se transforma en acido carbénico,
y como la [CO;] se incluye en la ecuacién de disociacién, resulta un pK de 6,1 (una constante de
equilibrio mil veces menor). Por lo tanto, el pK, tomando en consideracién la totalidad del acido,
es de 6,1.

La ecuacion que se aplica a este sistema amortiguador es:

[Hcos]
[co,]+[ Hyco5]

pH= 6,1 + log

de donde resulta que al pH fisiolégico de 7,4:

[Hcos] _ [Hcos] _
[cop]+[Hco3]  [co,]

20

En estas condiciones, la [H,CO;] puede considerarse como despreciable frente a la [CO;]. Todo
cambio en la proporcion HCO3/CO; se vera reflejado en una variacién del pH.

Para determinar las concentraciones de las formas sal y acido presentes en el sistema amortiguador
se transforma todo el bicarbonato en CO, mediante la adicién de un acido (AH). La reaccidn es la
siguiente:

AH +HCO5 — A" +H,0 +CO, (1)

El COs; liberado se puede medir experimentalmente y corresponde
a la suma del CO, procedente de la transformaciéon del HCOs
(forma sal) y del CO; originalmente disuelto en el plasma (forma
acido). A este valor (la suma de las formas sal y acido) se le llama
reserva alcalina. En condiciones normales, el plasma tiene una
reserva alcalina de 25,2 miliequivalentes (mEq) de CO, por litro.
Como a pH 7,4 la proporcién entre la forma sal y la forma acido es ;
de 20, resulta que: 4+ 5 85 7 8 9 wpH

% HCO," pK

{ pHdela
sangre

e [HCO;s] = [sal] = 24 mEq/I (95,24%)

e [CO;] =[acido] = 1,2 mEq/I (4,76%)
En los pulmones, la [CO.(g)] que estd en equilibrio con el CO; disuelto en la sangre se puede
expresar en forma de una presién parcial de CO; que, en estas condiciones, es de 40 mm Hg.
Segun la ley de Henry, la solubilidad de un gas en un liquido es proporcional a su presién parcial:

P1_[co,]4
P2 [co,],
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Asi, conociendo la presion parcial del CO; en los pulmones, la ley de Henry nos permite conocer
cuanto CO; va a estar disuelto en el plasma:

[CO2] = 0,03 ® Pco?
Y viceversa, si conocemos la [CO;] disuelta en la sangre, podemos saber cual sera la presién parcial
del CO; gaseoso en equilibrio con ese plasma.
Regulacién del pH sanguineo
El pH normal de la sangre se sitda entre 7,35y 7,45, lo que corresponde a una [H*] en torno a 40
nM. Como el pK del tampén bicarbonato es 6,1, bastante alejado del pH normal de la sangre, su

eficacia amortiguadora es muy reducida. Sin embargo, su importancia fisiolégica es enorme ya que:

e el sistema respiratorio permite controlar la presién parcial de CO- en los pulmones.
e los rinones permiten ajustar la [HCO37] en el plasma.

Los pulmones y los rifones regulan la presién parcial de CO;
y la [HCOs], respectivamente, lo que permite mantener el pH
de la sangre dentro de los valores normales

1° changes in
metabolic disturbances

2° changes after

renal compensation for

respiratory disturbances™ \\
\

»
[HCO3] |
H' + HCOr =2 H,Co, Y- IR
sangre "-'::;%:"; o / B

> CO. ' 1? changes in

J b respiratory disturbances
Lug 4 L%
Air *+2° changes after
” respiratory compensation for

metabolic disturgances

pH=6.1+log

Papel del sistema respiratorio

El sistema respiratorio puede compensar eficientemente y en cuestiéon de minutos cambios de pH.
Modificando la frecuencia respiratoria se puede variar la [CO,] disuelta en la sangre y corregir asi las
desviaciones de pH. Sin embargo, su capacidad para compensar estas alteraciones es limitada.

El aparato respiratorio tiene quimiorreceptores sensibles a la concentracién de H* ubicados en el
bulbo raquideo, en la aorta y en la bifurcacién de las carétidas:

¢ La acidemia estimula a estos receptores y provoca un aumento de la actividad ventilatoria, lo
que produce una mayor eliminacién de CO,. La presion parcial de CO. en los pulmones
descenderd, y disminuye la cantidad de CO; disuelta en sangre. El cociente HCO3/CO>
aumentarad, al igual que su logaritmo y el pH, con lo que se corrige la acidemia (ver tabla
inferior).
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Cambios en la frecuencia respiratoria corrigen Hiperventilacion
desviaciones del pH
Removal Addition [HCO3]
~ FHT H=6.1+log —————
of H* ) OofH P 96.03 xpCO,{
¥
C02 + HZO :: H2CO3 e Ht + HCOB_ - - —
Increase . Hipoventilacion
. Decrease
respiratory respiratory [HCO3]
rate rate pH=6.1+log — 31 __
0.03 x pCOL 4
C02 (Lungs)

e La alcalemia provoca una menor ventilacion, con lo que la presidon parcial de CO. en los
pulmones aumentard y habrd mas CO: disuelto en la sangre. El cociente HCO3/CO.
disminuird, al igual que el pH, con lo que se corrige la alcalemia (ver tabla superior).

Papel de los rifiones

Cuando la variacion del pH es de origen respiratorio, este aparato no puede servir para compensar
la alteracion. Los rinones también contribuyen a corregir los cambios en el pH a través de diversos
mecanismos:

® es capaz de excretar los excesos de HCOs; o de reabsorber el HCO; filtrado, si fuese
necesario.

® es capaz de excretar H* en forma de H,PO, y de NH,*.

e durante este proceso se genera nuevo HCO; lo que permite reemplazar el que se ha
consumido.

La acidemia estimula la excrecién de H* y la retencién de bicarbonato a nivel renal. La alcalemia
tiene el efecto contrario.

Estas funciones compensatorias son lentas. Por lo tanto, el rindn es un mecanismo de
compensacion a largo plazo (entre 12y 72 horas), incapaz de reaccionar ante cambios bruscos en la
[H*].

Si el pH de la sangre cae por debajo de 7,35 se produce una acidosis y si sube por encima de 7,45
se produce una alcalosis. Como el origen de las desviaciones del pH puede ser de tipo metabdlico o
de tipo respiratorio, se distinguen cuatro tipos de desajustes:

e Acidosis respiratoria
e Acidosis metabdlica
e Alcalosis respiratoria
e Alcalosis metabdlica
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Acidosis respiratoria

Si contenemos la respiracion, aumenta la presion parcial de CO,
en los pulmones y la cantidad de CO. que se disuelve en sangre. El
cociente HCO3/CO: disminuira, al igual que su logaritmo, y el pH
(figura de la derecha). Si el pH disminuye por debajo de 7,35 se
provoca una acidosis respiratoria.

[HCOs]

La reduccidn del ritmo respiratorio se puede deber a:

¢ la administracion de anestésicos o barbituricos.

e enfermedades como la bronquitis crénica o el enfisema pulmonar.

e enfermedades que afectan a los musculos implicados en la respiracion.
® apneas (pesca submarina).

La compensacién renal, consiste en un aumento en la secrecion de H* y en la reabsorcion del HCOsy
plasmatico. Esta compensacion suele ser parcial y no es inmediata, sino que tarda entre dos y tres
dias.

Renal compensation for chronic respiratory acidosis 1H
secretion

: N
g £
q Ventilatory 1pCO, IpH (days) \, _ tplasma
» \ o’
RN

failure { | HCO;

| iNHg
synthesis )

tacid excretion
as NH,

Acidosis metabdlica

La acidosis metabdlica consiste en un aumento de la [H*] en la sangre. Las causas pueden ser
diversas:

¢ laingestion directa de acidos (aspirina)

* |a practica de deporte (genera acido lactico)

¢ el metabolismo excesivo de las grasas genera cetoacidos (en diabéticos o en condiciones de
ayuno)

¢ |a pérdida de bicarbonato (diarreas)

¢ insuficiencia renal (no se eliminan H* o no se recupera HCO3)

Compensacion mediada por el sistema respiratorio
El equilibrio de ionizacién del acido carbdnico se desplaza hacia la izquierda (flechas de color rojo en

la figura inferior), aumentando la [H.COs] y la [CO,] disuelto en el plasma. Este aumento se traduce
en un aumento de la presién parcial del CO; gaseoso en los pulmones. Este exceso de CO; se
elimina facilmente aumentando la frecuencia respiratoria. Si forzamos la respiracion, la presion
parcial de CO; en los pulmones descendera, y con ella la cantidad de CO, que se disuelve en
sangre. El cociente HCO3/CO; aumentard, al igual que su logaritmo y con él, el pH (ver tabla
inferior).
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Problema: Acidosis metabédlica

Respuesta: hiperventilacion

Addition
of HT

Una disminucién en la [CO;] baja la [H3O] y sube el

/

pH

CO, + H, 0~ H,CO, == H* + HCO4~ Alcalosis respiratoria

Increas -
H reslglrr;;(b)erv pH=6.1+log [HCO3]
rate -
.03 x
CO, (Lungs) 0.03 pCOE‘
Compensacion mediada por los rifiones
En el rindn se estimula la secreciéon de H* y la reabsorcion de HCOy'.
Respiratory and renal compensation for (non-renal) metabolic acidosis
f ventilation
Ht Brainstem
accumulation == |pH =3 |pCOz
4 (hours)
\ blunts“c'
\““ T
lasma * tHr
I'pHCOQ' 5 ‘/’7 secretion Daama
. HCO3
—raised
{days) ‘ toward's
-7 norma
\-3 TNH3
synthesis )
tacid excre_yon
as NH,
Alcalosis respiratoria
Si forzamos la respiracién, disminuye la presién parcial de CO- en -
los pulmones y la [CO:] disuelta en sangre. El cociente HCOs/CO; pH=6.1+log [HCO;3]
aumentar3, al igual que su logaritmo, y el pH (figura de la derecha). 0.03 x pcozl

Si el pH aumenta por encima de 7,35 se provoca una alcalosis
respiratoria.

La hiperventilacién se puede deber a:
* estados de ansiedad, estrés emocional, dolor, fiebre, hipotensién, embarazo.

insuficiencia hepatica.

en alta montana, la falta de oxigeno provoca una hiperventilacion.
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La compensacidn renal, consiste en una disminucidn en la secrecién de H* y en una disminucion en
la reabsorcion del HCOj3 plasmatico. Esta compensaciéon no es inmediata (tarda entre dos y tres
dias), pero es bastante eficaz, ya que la disminucién del HCOj; restablece los valores normales de
pH.

Renal compensation for chronic respiratory alcalosis

f ventilation Y )
—— secretion
(days) \' lasma
IpCO2 teH | i lpHcos'
|
=
! WNHg:
{ synthesis )
] acid excretion
as NH;

Alcalosis metabdlica

La alcalosis metabdlica consiste en una disminucidn de la [H*] en la sangre. Las causas pueden ser
diversas:

e pérdida de acidos gastricos (vomitos)
® ingestion de élcali, bicarbonato o de antiacidos para facilitar la digestion
® abuso de diuréticos (se retiene un exceso de HCOs y se pierden Kt y, H*)

Compensacion mediada por el sistema respiratorio

Al disminuir la [H*] el equilibrio de ionizacién del acido carbdnico se desplaza hacia derecha (flechas
de color azul en la figura inferior), aumentando la disociaciéon del H,COs. Al disminuir la [HoCOs3], el
CO; disuelto en el plasma se combina con el agua para formar H,COs. La disminucién del CO,
disuelto en la sangre provoca que el CO; en estado gaseoso en los pulmones se disuelva en el
plasma para restablecer el equilibrio. Se puede evitar que disminuya la presién parcial del CO; en
los pulmones mediante una disminucién de la frecuencia respiratoria. Si contenemos la respiracién,
la presion parcial de CO- en los pulmones aumentard, y con ella la cantidad de CO; que se disuelve
en sangre. El cociente HCO3/CO: disminuira, al igual que su logaritmo, y el pH descendera.

Problema: Alcalosis metabdlica

Removal

Respuesta: contenemos la respiracion
Un aumento en la [CO;] sube la [H:O*] y baja el

of H™ \\ oH
CO, + BOGEREO T S 2 B0 Acidosis respiratoria
Decrease .
respiratory [ HCOg ]
rate pH=6.1 +log—————
CO, (Lungs) 0.03 x pCOs, \
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Compensacion mediada por los rifiones

En el rindn se reducen tanto la secrecién de H* como la reabsorcion de HCOs'. El exceso de HCOxs
se elimina en la orina.

Respiratory and renal compensation for (non-renal) metabolic alcalosis

| ventilation
Brainstem /):k-\/
toss of Ht tpH 4 tpCO,
(hours) \
blunts A
tplasma bt
HCO3 — secretion
plasma
\ HCO3
| lowered
(days) / towards
> normal
I | ‘ NHz
synthesis

Yacid excretion
as NH;"

La caracteristica mas llamativa de los aminoacidos (AA) es la
existencia en una misma molécula de grupos acidos (capaces de
ceder H*) y grupos basicos (capaces de captar H*). Por lo tanto, en
medio acido se comportan como bases, y en medio basico se
comportan como acidos. Las moléculas que presentan esta
caracteristica se dice que son anféteros o anfolitos.

Los grupos acidos y basicos pueden neutralizarse mutuamente,
constituyendo una sal interna formada por un i6n hibrido (carga
positiva y carga negativa), que se llama zwitterion

Si consideramos un AA sencillo, éste puede adoptar tres formas idnicas diferentes:

Cation (+) Zwitterion (+/-) Anion (-)
0 - 0 0
@ ’ l pK'I = 2;22 ® H pKz = 9,86 H
HN G ——H+ H;N .C © —H+ HZN\ LC._©
CH TOH ‘|3H 0 (|:H 0
R R R

El primer grupo que se disocia es el carboxilo (pK; = 2,22). Por la proximidad del grupo NHs*, el
COOH se comporta como un acido moderadamente fuerte. Si aplicamos la ecuaciéon de Henderson-
Hasselbalch al primer equilibrio de disociacién, resulta que a pH fisiolégico (7,4), la concentracién de
la forma catidnica es practicamente despreciable (una de cada 151.000 moléculas en la forma
zwitterién). El segundo grupo en disociarse es el NH3*. Como el pK; es 9,86, la concentracién de la
forma anidnica es muy pequefia en comparacién con la forma zwitterién (1 molécula en forma
anidnica por cada 300 en forma zwitteridnica). El AA se comporta a pH fisiolégico como un acido
débil que estéa disociado al 0,35%.
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Existe un pH para el cual la carga eléctrica media de las moléculas es cero. Este pH se llama punto
isoeléctrico (pl). El pl es el pH en el que la molécula se disocia por igual en ambos sentidos, y como
equidista de los dos valores de pK, puede obtenerse por su semisuma:

_ PKi+ pK,

2
Asi, para la glicina (pKi=2,22 y pK;=9,86, el pl vale 6,04. Asi, a pH=6,04 |la inmensa mayoria de las
moléculas de glicina estarian en forma de iones hibridos (zwitterién) y no se desplazarian hacia
ningun polo al aplicarles un campo eléctrico:

C Power Supply
I
— {1t .
(=) =+
pH=6.0 2
pl=6.01
pI=10.77
. pI=6.02
' pI=2.98
Buffer Buffer

Cuando el AA contiene otros grupos acidos o basicos, el poder amortiguador gana posibilidades.
Asi, el acido glutamico tiene tres grupos disociables, cuyos pK son: pK;=2,1; pK>=3,9 y pKs;=9,8:

900H 900_ (FOO_ cCoO
HN—C—H HN—C—H HN—C—H HN—C—H
CH, 2 H" + CH, E2H"+ CH, &= H" + CH,
CH, CH, CH, CH,
I COoH II [CocH 111 [C66T IV [C66
Aspartic Acid
14.0
12.0F 12.0
pK,2= 9.8
10,0k 50-
8.0F 8.0+
pH 6.0F 6.0
pK,3= 3.9
4.0 4.0+
pK,1=2.0
2.0 p1=2.77 2.0
0.0 05 1.0 15 2.0 25 3.0

Equivalents of OH"

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO

26



UNIVERSIDAD FINIS TERRAE BioQuiMIcA |
FACULTAD DE MEDICINA ESCUELA DE MEDICINA

La forma | (totalmente protonada) tiene una carga neta positiva. La forma Il tiene carga neutra (una
positiva y una negativa), la forma Il tiene una carga negativa y la forma IV tiene dos cargas
negativas. El punto isoeléctrico del acido glutdamico serd aproximadamente 3,0 (la semisuma de
pKi y pKs, los pK que flanquean a la forma zwitterién). La proporcion de moléculas en la forma IV (2
cargas negativas) es tan pequena que puede considerarse como despreciable a la hora de calcular el

pl.

En el caso del AA arginina existen dos grupos basicos y uno acido. La disociacién de la arginina se
esquematiza del siguiente modo, donde pKi=2,2; pK>=9,2 y pKs=12,5:

(I.'JOOH 900_ ?00_ (]300
HN—C—H HN—C—H H;N—C~H H;N—C—H
CH, CH GHy ¢H,
CH, &= H' + CH, &= H' + CH, &= H* + CH,
CH, CH, CH, CH
] ] ] IV 72
[ 1 m 0
/C\\ /C\\ ,C /C\
HoN Ny HN INHy HN NH H,N" NH
Arginine
450 pK;3=13.0
120F 12.0 4
pI=11.0
10,0 DK32= g.0 10.0 4
8.0 8.0 4
PH oL 6.0 -
4.0} 4.0 4
pKyl=2.0
2.0 2.0 4
0.0 0.5 1.0 15 2.0 25 3.0

Equivalents of OH”

La forma | (totalmente protonada) tiene dos cargas positivas. La forma Il tiene una carga neta
positiva, la forma Ill es neutra (una positiva y una negativa) y la forma IV tiene una carga negativa. El
punto isoeléctrico de la arginina serd aproximadamente 10,85 (la semisuma de pK: y pKs, los pK
que flanquean a la forma zwitterién). La proporcién de moléculas en la forma | (2 cargas positivas) es
tan pequena que puede considerarse como despreciable a la hora de calcular el pl.

Las proteinas estdn formadas por la union de AA mediante un enlace peptidico. Este enlace se
produce entre el grupo COOH de un AA y el grupo NH. de otro, de forma que desaparecen sus
propiedades amortiguadoras. Sin embargo, siempre existird al menos un grupo amino y un grupo
carboxilo terminal, que puedan actuar como amortiguadores. Ademads, hay algunos AA que
aportan grupos ionizables en sus cadenas laterales: acido aspartico y glutamico, arginina, lisina,
histidina, etc. En la tabla de |la derecha se recogen los valores de pK de estos grupos.
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Los pK para la disociacion de los grupos acidos o basicos de
estas cadenas laterales pueden verse alterados por la
influencia de otros grupos ionizables préximos. La posibilidad
de formar un puente de hidrégeno entre un residuo de tirosina
y uno de acido aspartico puede alterar el pK de la disociacién
del grupo carboxilo. Asimismo, el pK de la disociacion del
grupo carboxilo de una cadena lateral de acido glutdmico
puede verse afectado por las interacciones electrostaticas que
se pueden establecer con un residuo de lisina cercano. Un caso
particularmente importante es el de la histidina proxima al
grupo hemo de la hemoglobina, ya que su pK adopta valores
muy distintos en funcién de que esté unida al oxigeno o no.

HEMOGLOBINA

r

TABLE 3.4 pK, values of some amino acids

pK, values (25°C)

a-COOH «-NH;"

Amino acid group

group

Side

chain

Alanine
Glycine
Phenylalanine
Serine

Valine
Aspartic acid
Glutamic acid
Histidine
Cysteine
Tyrosine
Lysine

Arginine

9.9
9.8
9.1
9.2
9.6
10.0
9.7
9.2
10.8
9.1
9.2

9.0

39
4.3
6.0
8.3
10.9
10.8
12.5

Las caracteristicas de la_ hemoglobina (Hb) como amortiguador estan intimamente vinculadas a la
capacidad de disociacion del grupo imidazélico del aminoacido histidina unido al hierro que

contiene el grupo hemo.

El pK de este grupo funcional, que es aproximadamente 7, tiene la especial propiedad de
modificarse en funcién de que la molécula de Hb esté unida al oxigeno (HbO2) o no (Hb). La
oxihemoglobina (HbO,) es un acido mas fuerte que la Hb desoxigenada porque su pK es menor (ver

figuras de la tabla inferior).

Hemoglobina desoxigenada

Hemoglobina oxigenada

Deoxygenated
Form

Form

o, (free)—bf

Oxygenated

Heme

(planar)

HbHE———= Hb- + H* (pK=7,9)

HbO.,H—— HbO,

+

H* (pK=6,7)

Esta propiedad le confiere una eficacia amortiguadora excepcional, que se ve favorecida por el
hecho de que la Hb es una proteina muy abundante en la sangre (el 15% del total de proteina).
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Si consideramos que en el eritrocito el pH interno es 7,3 y aplicamos la ecuacién del Henderson-

Hasselbalch, se puede calcular facilmente que para la HbO., el 80% de las moléculas estan en

forma disociada y el 20% estad en la forma &acida no disociada (curva de color rojo en la figura
inferior).

% sal
100

pH fisiolégico 7.3

80% sal

75 1

5O Tr-memee ot

25 4 20%sal

PKET9
0 T T T T

4.7 5.7 6.7 7.7 8.7 9.7 PH
En cambio, el 80% de la Hb desoxigenada se encuentra sin disociar, y el 20% esta disociada (curva
de color azul en la figura superior). Esta especial propiedad hace de la Hb un amortiguador
extraordinariamente eficaz, puesto que es capaz de modificar su pK liberando O y asi soportar

grandes cambios en la proporcion sal/acido sin que se produzca cambio alguno en el pH. Veamos un
ejemplo.

4 - -yt - - =2
o
~

Supongamos que un eritrocito tiene 100 moléculas de HbO.H a pH 7,3 (Figura inferior). En estas
condiciones habra 80 moléculas de HbO; y 20 moléculas de HbO;H. Si introducimos 60 moléculas
de HCI, los H* son captados por la forma salina (HbO>) para originar la forma &cida (HbO.H). Esto

origina un cambio en la proporciéon sal/acido de 80/20 a 20/80 que provocard un cambio en el pH
de 7,3 a 6,1 (curva roja de la figura inferior).

% sal
100 pH fisiolégico = 73
v Hb
_8_0_".-'.1_5_a! _____________
75 -
+ 60 HCI
50 - /
0,
25 1 2o0usal _ _ /
o T pH =861 T pH=7,3' T T

4.7 5.7 6.7 7.7 8.7 9.7 PH

Sin embargo, bastard con que la HbO;H elimine 100 moléculas de O; (flecha verde de la figura
superior) para que se convierta en HoH de modo que la proporcion 20/80 sea compatible con un pH

7,3. En resumen, mediante la liberacién de su O, la Hb ha sido capaz de captar un 60% de H* sin
sufrir ninglin cambio en el pH.
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8. REACCIONES DE OXIDACION-RED ION

8.1.- Concepto de oxidacion - redUCCiON.........uueeeeeeeeeeneiiiiiiiiiiiiiiiiiiiinneeeeeeeeeececeee e 2
8.2.- NUmero de oXidacCion...........eeeeeeeeemmmmmuuunniiniiiiiiiniinsesseeee e eeeeeeeeeasen e 3
L3 TN oY Tol=] o] doX'e [=U-1=T 0 0114 ==V oCof ) 1 N 6
8.4.- Ajuste de reacciones ReOX..........cceeueererermmumurunnnimiiiiiiiiiiiiiinsisssnene e eeeeeeeeee 7

8.4.1.- En medio 4CidO 0 NEULIO......uiuiiiiii i 7

8.4.2.- En Medio BASICO.....uiuiiiiiii i 9
8.5.- Potenciales de electrodo. Pares oxidacion - reduccion............eeeevueeeuenennnenennnnnnnn. 10
8.6.- La ecuacion de NErNSt........cceeiiiiiiiiiiiiiieeeetteieiieieiccineeeteeeeeesessssessssssssssseees 14
8.7.- Valoraciones RedOX........cccueiiiiiiiiieemuereiummnnunmiiiinenn iiinenisinesssissssssseaisiesaseeassisssne 16

DR. QF. MARIO AVILA GARRIDO 1



UNIVERSIDAD FINIS TERRAE BioQuiMIcA |
FACULTAD DE MEDICINA ESCUELA DE MEDICINA

8.1.- Concepto de oxidacién reduccion.

En este tema vamos a estudiar un tipo de reacciones denominadas de oxidacién — reduccién, que son
muy importantes para nuestra vida cotidiana. La energia que necesitamos para realizar cualquier
actividad, la obtenemos fundamentalmente de procesos de oxidacién — reduccién, como el metabolismo
de los alimentos, la respiracion celular, etc. Ademas, son responsables de procesos tan dispares como la
corrosion de los metales, el oscurecimiento de una manzana cortada, la accidon de los conservantes
cloro”, ...

Ill

alimenticios, la combustidn, el blanqueado de

Hoy en dia, las reacciones de oxidacién — reduccién se utilizan en infinidad de procesos, especialmente
en el campo de la industria, por ejemplo, en la generacién de energia eléctrica (pilas electroquimicas), o
el proceso inverso, es decir, a través de la electricidad, provocar reacciones quimicas que no son
espontaneas, de gran utilidad para la obtencion de metales y otras sustancias de gran interés social
(electrdlisis). También son de gran utilidad para la labor policial, ya que una reaccién de este tipo, entre
el i6n dicromato y el alcohol etilico, es la que permite determinar con gran precisiéon el grado de
alcoholemia de conductores.

Las reacciones de oxidaciéon — reduccion, también llamadas REDOX, presentan un cierto paralelismo con
las reacciones acido — base, ya que ambas se llaman reacciones de transferencia. Mientras que en las
acido — base se transfieren protones del acido a la base, en las redox, se produce una transferencia de
electrones del reductor al oxidante. Por ejemplo:

Zn + Cu*? —>  Zn*2+Cu
en la que existe una transferencia de electrones del Zn (que pierde 2 electrones) al Cu*? (que los gana).

Las reacciones redox son muy faciles de identificar cuando tienen lugar entre iones o compuestos idnicos,
ya que es sencillo ver entre que especies tiene lugar la transferencia de electrones; pero, cuando tiene
lugar entre sustancias covalentes, no es tan obvio reconocerlas, por ejemplo:

Fe:O3 + 3C —= 2Fe + 3CO;

podriamos decir que el C se ha oxidado porque ha incorporado oxigeno transformandose en la molécula
de CO; vy, el Fe;Os se reduce porque lo pierde, obteniéndose hierro metélico. Este concepto de
oxidacion — reduccién, debido a Lavoisier, ha quedado desfasado, ya que hay reacciones redox en las
que el oxigeno ni siquiera interviene.

Segun el concepto actual: Una sustancia se oxida cuando pierde electrones, que cede a otra sustancia
que es la que se reduce, luego la oxidacién es una pérdida de electrones y la reduccién una ganancia de
electrones.

Cuando un compuesto se oxida, siempre hay otro que se reduce. Al primero se le llama reductor y al
segundo oxidante. Por ejemplo:

oxidante; + reductor; —» reductor; + oxidantes
Cut? + Zn S Cu + Zn*?
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8.2.- Numero de oxidacién.

Una forma practica de averiguar si una sustancia se oxida o se reduce es mediante su indice de oxidacion
(también llamado ndmero de oxidacidn.

El indice de oxidacion de un elemento quimico es el nUmero de electrones en exceso o en defecto de un
atomo del elemento respecto a su estado neutro. Puede ser positivo, si hay defecto de electrones o
negativo si hay exceso; por ejemplo:

- positivo: Na* (i.o. = +1), Ca*? (i.0. = +2)

- negativo: Cl - (i.o. =-1), O ~2 (i.o. = -2)

Para determinar el indice de oxidacidon de un elemento combinado con otro:

- si el enlace es idnico, el indice de oxidacién coincide con el nimero de electrones que ha
ganado o perdido en la cesidn de electrones que ha tenido lugar en el enlace con el signo

correspondiente (positivo si pierde y negativo si gana).

- si el enlace es covalente, coincide con el nimero de electrones que estd compartiendo ese
elemento, siempre en valor absoluto.

En cualquier caso, los indices de oxidacion no son cargas reales, sino cargas ficticias que nos ayudan a
averiguar si una especie se ha oxidado o reducido en una determinada reacciéon quimica.

Si aumenta el indice de oxidacién indica que pierde electrones y por lo tanto se oxida, (es el reductor), y
si, por el contrario, disminuye, indica que gana electrones y por lo tanto se reduce, (es el oxidante). Pero,
icomo se calcula el indice de oxidacion?; para ello hay una serie de reglas que a continuacién vamos a
enumerar:

a) El estado de oxidacién de cualquier elemento en su forma alotrépica (tal y como se presenta
a temperatura ambiente y presién atmosférica) es cero.

N2 ; Se ; O ; Na ; Cr :
b) En sustancias idnicas monoatémicas, coincide con la carga del ion, por ejemplo:
Cl- 21 Cu*? > +2
c) El estado de oxidacién del oxigeno, combinado con otros elementos, es siempre -2, excepto
en los peréxidos en los que es -1, en los superdxidos que es -1/2 y en el difluoruro de

oxigeno que es +2, ya que el flior es Unico elemento mas electronegativo que el oxigeno:

H.O ->-2 H202 = -1 F20 2> +2
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d)

9)

El hidrégeno, combinado con otros elementos, siempre tiene +1, excepto en los compuestos
binarios metélicos, (hidruros metélicos), donde es -1.

NHs = +1 NaOH > +1 NaH - -1 AlH; > -1

El nimero de oxidacién del Fltor, en un compuesto, es siempre -1. El resto de los halégenos
pueden tener indices de oxidaciéon negativos cuando se combinan con elementos mas
electronegativos que ellos o positivos si se combinan con elementos mas electronegativos
(por ejemplo, el oxigeno).

HF > -1 HCI > -1 HCIOs = +5 HIO, - +3

Los demas indices de oxidacién se escogen de manera que la carga (ficticia) total de la
molécula sea nula, o si se trata de un ion coincida con su carga.

Los indices de oxidacidon no tienen porqué ser nimeros enteros, como ya hemos visto,
pueden ser fraccionarios o incluso cero.

Vamos a ver unos ejemplos: (los indices de oxidacién figuran en la parte superior de cada elemento):

+2 -1 0 +3 -1
2FeCl, + Cl, — 2TFeCl,

el cloro reduce su indice de oxidacion de (0) a (-1), lo que indica que gana electrones reduciéndose; es el
oxidante. En cambio, el hierro aumenta su indice de oxidaciéon de (+2) a (+3), lo que indica que pierde
electrones oxidandose, es el reductor.

Otro ejemplo: jqué indice de oxidacién tienen todos los 4tomos del ion sulfato?

6-2
-2
SO,

el oxigeno tiene indice de oxidacién (-2) ya que no se trata ni de un peréxido ni del difluoruro de
oxigeno. Como hay 4 oxigenos, la suma de los indices de oxidacién de los cuatro sera (-8) y, ya que el ion
sulfato debe poseer una carga total de -2, el indice de oxidacién del azufre en este caso serad de (+6) ya
que: +6 - 8 = -2.

Por ultimo, recordar que para averiguar si una reaccién es de oxidacién-reduccion, basta con calcular los
indices de oxidacién de todos los elementos que en ella intervienen y observar si hay variacién en alguno
de ellos. De haberla, la reaccién es redox, por el contrario, si no hay variacién, no lo sera.

El concepto de oxidante o reductor, al igual que el de acido — base, es relativo para cada sustancia, es
decir, una sustancia puede actuar como oxidante frente a otra que tenga mas tendencia a ceder
electrones, y viceversa, podria actuar como reductora frente a otra que tuviese mas tendencia que ella a

ganarlos.
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Al igual que definiamos en las reacciones acido — base el par acido/base conjugada, en las reacciones
Redox se puede definir el par oxidante/forma reducida, por ejemplo, Fe**/Fe*? o Cl»/Cl ~. Es importante
tener en cuenta que, en todo proceso redox hay dos pares oxidante-reductor por lo menos.

Por otro lado, podemos sacar la conclusién de que, por ejemplo, el ion permanganato (MnO, ~) solo
puede actuar como oxidante ya que el inice de oxidacién del Mn (+7) sélo puede disminuir, mientras
que, por ejemplo, el Fe, sélo puede actuar como reductor, ya que su indice de oxidacién (0) sélo puede
aumentar. Hay situaciones como la del idn clorito, (CIO2 =) que podria actuar como oxidante o como
reductor ya que el indice de oxidacién del Cloro (+3), podria tanto aumentar como disminuir.

Recordemos que el indice de oxidacion es:

- Enlace idnico: el nimero de cargas que tiene ese dtomo al ganar o perder electrones de su
capa de valencia para adquirir configuracion electrénica de gas noble.

- Enlace covalente: el nimero de cargas eléctricas ficticias que tendria ese atomo si los
electrones compartidos se asignasen al &tomo mas electronegativo.

No conviene confundir el indice de oxidacién con:

- La carga eléctrica, ya que, aunque en ocasiones coincida, en los compuestos covalentes no
ocurre (ya que no hay cargas) y en algunos compuestos idnicos tampoco, por ejemplo, en el
Fes0; el indice de oxidacion para el oxigeno es (-2) mientras que para el Fe es (+8/3) que,
evidentemente, no coincide con la carga eléctrica ya que no puede ser fraccionaria.

- La valencia, ya que hay compuestos en los que tampoco coincide, por ejemplo, en el metano
(CH4), la dimetilcetona (CH3COCHs3) o el formaldehido (HCHO), el carbono en todos ellos
actGa con valencia covalente 4 mientras que su indice de oxidacién de es -4 en los dos
primeros y 0 en el tercero.
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8.3.- Concepto de semirreaccion.

La oxidaciéon y la reduccidon son dos conceptos que se producen siempre de forma simultaneamente,
denominandose al proceso global de oxidacién-reduccién o redox. Esto es debido a que los electrones
perdidos en la oxidacién son los ganados en la reduccidon. No obstante, en el laboratorio, se pueden
separar ambos procesos, aunque se sigan produciendo de forma simultanea en lo que se llama una pila
electroquimica:

A Voltaic Cell
ANODO & l g & CATODO
. — - —_— g
OXIDACION REDUCCION
NO;~
Anode ¢ j , Saltbridge Cathode
Zn(s) = containing Cu(s)
\ N KNO;(aq)
% 2e lost by each ‘ I 2e” gained by each
W | Zn atom oxidized Glass wool Cu?* ion reduced
— plugs allow )
(] ions to pass Culi
3 ! o
i \ Zn** 7 7
20 Zn(NOs),(aq) Cu(NO;),(aq)

Oxidation Reduction
Zn(s) — Zn’t + 2¢” Cu’t +2¢7 —> Cu(s)

En un dispositivo como el de la figura, se comprueba experimentalmente que se establece una corriente
de electrones del Zn al Cu.

El puente salino es un tubo en forma de "U" lleno de una disolucién iénica, por ejemplo, de KCI (o
KNO:s), taponado en sus extremos por una lana de vidrio o algoddn y que tiene una doble funcién:

- Cierra el circuito al permitir el paso de cationes y aniones de un recipiente a otro por difusién,
concretamente los aniones al recipiente del dnodo (donde se verifica la oxidacién) y a los
cationes al recipiente del catodo (donde tiene lugar la reduccién).

- El flujo de los iones de la disolucidon que contiene el puente salino, evita la acumulacién de
carga. Por ejemplo, si la disolucidn es de cloruro potasico (K* y CI), al recipiente del anodo
iréan los iones de Cl- contrarrestando la acumulacién de carga positiva por la presencia, cada
vez mayor, de iones Zn*?, y en el recipiente del catodo, los iones K* compensando la
desaparicion de los iones Cu*2.
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Lo que ocurre es lo siguiente:

- Recipiente de la izquierda (oxidacion): Zn —» Zn?+2e
Semirreacciones
- Recipiente de la derecha (reduccién): Cu?+2e —= Cu

- Reaccion total: Zn + Cu™? —= Zn*2+ Cu

el zinc del dnodo pierde 2 electrones cargandose positivamente (Zn*?) y pasando a la disolucién de
sulfato de cinc. Los electrones que pierde el Zn, pasan a través del hilo conductor del dnodo al catodo
(por eso el amperimetro marcard el paso de la corriente eléctrica); y, el catodo al cargarse
negativamente, atraerd hacia él a los iones de Cu*? que al captar a los electrones se transformaran en
cobre metélico que se depositara en el catodo. El puente salino, como ya hemos indicado, impedira que
exista acumulacién de carga del mismo signo en cualquiera de los dos recipientes, pasando carga en
sentido inverso al de la pila electroquimica. La pila de este tipo llamada pila de Daniell, ya que fue ideada
por primera vez por este quimico britanico (John Fréderic Daniell, 1790-1845) en 1831.

En realidad, estamos manipulando una reaccién redox separandola en dos semirreacciones para tratar de
comprenderla mejor. Asimismo, las semirreacciones sirven para comparar la fuerza de diversos agentes
oxidantes y reductores. También las utilizaremos para ajustar reacciones redox como veremos a
continuacion.

8.4.- Ajuste de reacciones redox.

Las reacciones redox suelen ser bastante complejas de ajustar, por lo que se han ideado varios métodos
para poder hacerlo con mayor facilidad. Uno de ellos es el llamado método del ion-electrén, que es el
que utilizaremos.

Este método tiene ligeras diferencias si la reaccién a ajustar tiene lugar en medio acido o en medio
basico, por ese motivo las diferenciaremos:

8.4.1.- Ajuste de reacciones REDOX en medio acido o neutro.

Vamos a ver cada uno de los pasos que hay que seguir para ajustar una reaccién redox en medio acido
por el método del ion-electrén con un ejemplo:

Mn(NO,), + NaBi0O, + HNO, =) Bi(NO,), + NaMnQ, + NaNO; + H,0
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1. Identificar las especies que se oxidan y se reducen mediante el calculo de los indices de oxidacién:

2 522 1 52 152 3 52 7 2 152 12
I\In(NO) + NaBi0O, + HNO, — Bl(NO) + Nal‘»[n(_ + NalNO; + H,0

nos damos cuenta de que si es una reaccidon redox puesto que hay dos elementos que presentan
variacién en su indice de oxidacion:

Mn — pasade (+2) a (+7) —/——» aumenta su indice de oxidacién
- I » pierde electrones, es decir, se oxida
par MnOj /Mit P ’ ’
L) es el reductor

Bi — pasade (+5) a (+3) ——>» disminuye su indice de oxidacion

I gana electrones, es decir, se reduce

par BiO; /Bi*” :
L) es el oxidante
2. Escribir las dos semirreacciones: Hay que coger tan solo los compuestos donde se encuentran los
elementos que se oxidan o se reducen, y si esos compuestos son sales o hidréxidos, hay que
disociarlos previamente cogiendo el ion donde se encuentran los citados elementos:
-.semirreaccion de oxidacion: Mn*2  —s  MnOs

- semirreaccion de reduccion: BiOs ——  Bi*®
3. Ajustar las semirreacciones: igualando en primer lugar el elemento que se oxida o se reduce,
anadiendo posteriormente agua donde falten oxigenos, luego protones ajustando los hidrégenos, y
por ultimo electrones para encajar las cargas. En nuestro caso:
- Semirreaccion de oxidacion: Mn*2+4H,O —s MnOs+8H*+5e (1)

- Semirreaccion de reduccidn: BiOs+6H*+2e ——= Bi** + 3H,0 (2)

si el proceso seguido es correcto hasta el momento, en la semirreaccién de oxidacién se deben "perder”
electrones y en la de reduccién se deben “ganar”.

4. Sumar las dos semirreacciones de tal manera que multiplicando cada una de ellas por un nimero
entero, se eliminen los electrones, ya que el mismo nimero de electrones que pierde el reductor
deben ser los que gane el oxidante. En nuestro caso multiplicaremos la ecuacién (1) por 2 y la
ecuacion (2) por 5:

2 Mn*2 + 8 H,O —>  2MnOs +16H*+10e"

5BiO3 +30H"+10 e — 5B + 15 H20

2Mn*2+ 5BiOs + 14H* —  5Bi**+2MnOs + 7 H,O

5. Comparar la reaccién obtenida con la reacciéon que queremos ajustar:
2 Mn(NQO3); + 5 NaBiO; + 14 HNO3;  —— 5 Bi(NO3); + 2 NaMnO4 + 3 NaNO; + 7 H,0
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8.4.2.- Ajuste de reacciones REDOX en medio basico.

El método que acabamos de ver es vélido si la reaccién estd en medio neutro o acido (como la del
ejemplo ya que tiene acido nitrico), pero si estuviese en medio basico, antes de realizar el 5° paso,
deberiamos afadir aniones oxidrilo (OH?) a ambas partes de la reaccién para eliminar los protones (H*)
formando agua. Por ejemplo:

NaNO, + KMnO, + H,0 —) NaNO; + MnO, +KOH

1°.- Identificar las especies que se oxidan y se reducen.

1 32 17 2 1 -2 1 5-2 4 2 1-21
NaNO, + KMn0O, + H,0 =—p NaNO; + MnO, +KOH

N — pasade (+3) a (+5) — aumenta su indice de oxidacion

pierde electrones, es decir, se oxida

par ND; NDZ,
‘/ es el reductor

Mn — pasade (+7) a (+4) — disminuye su indice de oxidacion

gana electrones, es decir, se reduce

Pl

par Mn04/ MnOg es el oxidante

2°.-= Escribir las dos semirreacciones:

-'semirreaccion de oxidacion: NO; 1 —=  NO7
- semirreaccion de reducciéon: MnOs7 —=  MnO;

3°.- Ajustar cada una de las semirreacciones:

- semirreaccion de oxidacion:  NOs; + H2 O ——= NOs +2H*+2 e (1)
- semirreacciéon de reduccion:  MnOs +4H*+3e —s MnO, +2H,O (2)

4°.- Sumar las dos semirreacciones: multiplicaremos la ecuaciéon (1) por 3 y la ecuacién (2) por 2 para que
las dos semirreacciones intercambien el mismo nimero de electrones:
3 NO; + 3H0 —> 3NOs+6H " +6e
2MnOs +8H*+6e —s  2MnO; +4H0

3NO; +2MnO4 + 2 H* ——> 3 NO; +2MnO; + H,0O
como la reaccién a ajustar es basica (ya que posee hidréoxido potasico) tendremos que anadir a derecha e
izquierda 2 grupos OH- para eliminar los protones formando agua:

3NO, +2MnO; +|2HY+20H” | =) 3NO; + 2MnO, + H,0+ 20H™

|

2H,0
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y simplificando una de las dos aguas formadas a la izquierda de la reaccién con la que teniamos en la
derecha, resulta:

3NO;y +2MnOs +2H,O0O —» 3 NOs +2MnO; + H,O + 2 OH-

3NOz; + 2 MnOs + H0O ——> 3 NO3; +2MnO, +2OH-
5°.- Comparar la reaccién obtenida con la reacciéon que queremos ajustar:

3 NaNO; + 2 KMnOs + H,O  —» 3 NaNO; + 2 MnO; + KOH
8.5.- Potenciales de electrodo. Pares redox.
La diferencia de potencial entre el anodo y el cdtodo cuando circula corriente eléctrica se denomina
potencial de la celda “E” y coincide con la fuerza electromotriz. El potencial de una pila electroquimica,
nos puede dar mucha informacién sobre el sentido en el que se van a verificar las reacciones redox, por
ejemplo:
Zn + Cu*? — Zn*2+ Cu AE°=1,10V
la reaccién es espontéanea.
Cu +2 H* —>  Hy+Cu* AE° =-0,344 V

la reaccion no es espontanea. H, (gas) —

Es decir, si el potencial es positivo, serd espontanea la reaccién
y si es negativo, la reaccion serd forzada.

Sin embargo, es imposible medir el potencial de un electrodo

aislado, pero, si arbitrariamente asignamos un valor cero a un

electrodo concreto, este nos puede servir como referencia electrodo__
para determinar los potenciales relativos del resto de  dePlatino
electrodos. De esta manera, podremos comparar el efecto

oxidante o reductor de varias sustancias (su fuerza).

El potencial de referencia que se toma por convenio es el siguiente:

2H*(1M) +2e~ —— Hx(Tatm) E°(H*/H) =0V
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se construyen entonces, pilas electroquimicas donde uno de los electrodos sea el de Hidrégeno y se
miden los potenciales, por ejemplo:

voltimetro

) Zn+2H* —s Zn2+ H,
* o

AE=0,76V
=—HJz)
Zn :t
SO, 3"
In~
s | M ZnSO,
Anodo Citodo
luego:
E°(Zn/Zn*?) = 0,76 V
/’—'_'. @ 2 Ag* + H> —s  2Ag+2H*
AE =0,80V

luego:
|
metal

E (Ag*/Ag) = 0,80 V

Anodo

ahora es evidente que los dos potenciales deben tener signos distintos, ya que en el primer caso el cinc
se estd oxidando y en el segundo, la plata se estd reduciendo. Para poder hacer comparaciones se
toman, por convenio, las reacciones en el sentido de reduccién (potenciales normales de reduccién):

Zn*2 +2 e — Zn E°(Zn*?/Zn) = - 0,76 V

Ag+1e — Ag E°(Ag*/Ag) = 0,80 V
con este procedimiento, podemos calcular el potencial normal de reduccién de cualquier par redox, y
por lo tanto, se podréa establecer una ordenacién del mas positivo al mas negativo.

En la siguiente tabla te mostramos algunos de los potenciales de reduccién en condiciones estandar ([H*]
=1 M a 25 °Cy Presion 1 atmosfera), referidos al potencial del hidrégeno.
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Potenciales tipo de electrodo en disoluciones acidas [H]=1Ma 25°C

Semirreaccién E° (voltios)
Fop+2e” —s2F~ 2,80
H,O, +2H" +2¢- —s 2H;0 1,77
MnOs~ + 4H +3e™ — MnO; + 2 H;O 1,69
MnOs~ + 8H " +5¢e~ — Mn*? + 4 H,O 1,51
PbO; + 4H +2e~ —» Pb*? + 2 H,O 1,45
Ch +2e~ —s 2CI- 1,36
CrnO7% + 14H " +6¢~ —» 2Cr" + 7H0 1,33
MnO; + 4H +2e¢™ —» Mn*? + 2 H,O 1,23
O, +4H +4e~ —» 2HO 1,23
Br, +2e- —s 2Br- 1,06
NO;- +4H"+3e¢e- —s NO + 2H;0 0,96
2Hg"? +2e —» Hg,"™ 0,92
Agt + e —  Ag 0,80
Hg,? +2e7 —s 2 Hg 0,79
Fe> +3e —» Fe 0,77
O, +2H +2e~ —> HO» 0,68
MnOs~ + e —» MnO4 2 0,56
L +2e- — 21° 0,54
Cu" +e- — Cu 0,52
Cu? +2e  —» Cu 0,34
Cu? + e — Cu 0,15
2H +2e- —s H> 0,00
Cd? +2e — Cd -0,40
Cr® + e —  Cr? -0,41
Fe? +2e~ — 5 Fe -0,44
/n? +2e- —» Zn -0,76
Mn™? + 2e~ —s Mn -1,18
Al +3e- — Al -1,66
H, +2e- — 2H- -2,25
Mg +2e- —» Mg -2,37
Na" + e~ — Na -2,71
Ca”? +2e- —» Ca -2,87
Ba™ +2e- —» Ba -2,90
K" + e~ — K -2,93
Li" + e~ — Li -3,05
Poder oxidante Poder reductor
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Un par redox actuard como oxidante (se reducird) frente a cualquier otro situado por debajo de él, y
viceversa, un par redox actuard como reductor (se oxidara) frente a cualquier otro situado por encima de
él. Es decir, el par que tenga un mayor potencial de reduccién, serd el oxidante (se reducird). Por
ejemplo:

E°(Cu*?/Cu) = 0,34V
E°(Zn*?/Zn) = - 0,76 V

en una confrontacién entre estos pares, serd el Cu el que se reducird (oxidante), ya que tiene mayor
potencial de reduccidn, y el Zn el que se oxidara (reductor); luego la reaccién que tendra lugar entre ellos
sera:

Zn + Cu*? > Zn*2 + Cu AE®=0,34-(-0'76)=1'"10V

pero, si el cobre actuase con la plata:
E°(Cu*?/Cu) = 0,34V
E°(Ag*/Ag) = 0,80V
la plata se reducira (ya que tiene mayor potencial de reduccion) y sera el cobre el que se oxidara:

Cu+2Ag" = Cu*? +2 Ag AE°=0,80-0,34=0,46V

Los potenciales normales de reduccion, ademas de predecirnos el sentido de la reaccién, también nos
pueden dar una idea de lo desplazada que esta dicha reaccién hacia la derecha (recordemos que todas
las reacciones, incluidas las redox, son de equilibrio). A medida que la diferencia de los potenciales de
reduccion de los dos pares que intervienen en la reaccidén sea mayor, ésta, serd mas espontanea y mas
desplazada hacia la derecha. Dicho de otro modo, cuanto mas separados estén los pares redox en la
escala de tensiones, mayor sera la extension de la reaccion entre el oxidante mas poderoso y el reductor
mas vigoroso (mayor sera su constante de equilibrio).
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8.6.- La ecuacién de Nerst.

Todos los potenciales que hemos calculado hasta ahora son en condiciones estandar, es decir, T= 25°C,
P= 1 atm (en el caso de gases) y concentraciéon = 1 M. Pero los potenciales dependen de las
concentraciones, y esa dependencia viene dada por la ecuaciéon de Nerst. Por ejemplo, para la reaccién:

aA + bB —_— cC +dD

0,059

E=F log

donde n es el nUmero de electrones que se intercambian en la reaccién.

Por ejemplo, el potencial para la siguiente semirreaccién sera:

Fe®
Fe®* + 1ee. —» Fet? E=E - 0’?59 log %Fij

donde n = 1 ya que se intercambia un electrén en el proceso. Veamoslo con otro ejemplo:
MnOs +8H*+5e —»  Mn*?+4H,0

2
pop 0059 [Mn*]

o] [T

observa que, al igual que en las constantes de acidez (y basicidad), la concentraciéon de agua no aparece
en la expresién del potencial.

La ecuacion de Nerst también nos sirve para calcular constantes de equilibrio, ya que de la ecuacién (1)
se deduce que:

c d
0,059 ~log[C] [D] . EoE 0,059 Jog K

E=E . .
N "

teniendo en cuenta que cuando se alcance el equilibrio el potencial de la pila obtenido con los pares de
la reaccion estudiada sera nulo, y despejando el valor de la constante de equilibrio:

E’n

K = 100,059
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Vamos a calcular la constante de equilibrio para una reaccién concreta:
H.O; + Cr,072+ HY —= Cr®+ O+ H0
para ello nos dan como datos:
E° (Cr.0;%/ Cr*3)=1,33V
E° (O2/H20.) = 0,68 V

como el ion dicromato posee un mayor potencial de reduccién, sera éste quién se reduzca, mientras que
el agua oxigenada se oxidard, por lo tanto el potencial estandar de la reaccion sera:

AE°=1,33-0,68=0,65V
a continuacién hay que ajustar la reaccién para ver cuantos electrones son intercambiados:
reduccion: Cr,0;24+14H*+6e —» 2Cr3+7H,0 (1

oxidacion: HO; —= O+ 2H"+2¢ (2)

multiplicando la ecuacién (2) por tres y sumandolas, resulta:

3 H0; + Cr.072 + 8 H* —> 2Cr®+ 30,+7H0

en la que se intercambian 6 electrones, por lo tanto, aplicando la ecuacién de Nerst:

0,059

n

— 0,059

‘log K . 0=0,65-

Cc

‘log K

c

comprueba que como valor de “n” hemos puesto un 6 puesto que en la reaccién se intercambian 6
electrones (aunque en la reaccidon global no aparezcan). Despejando el valor de la constante de
equilibrio:

E’n 0,656

K, =109 =10°% =10%' =1,26-10%

como la reaccién posee una constante de equilibrio muy grande, estard muy desplazada hacia la derecha.
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8.7.- Valoraciones Redox.

Las valoraciones redox son muy similares a las valoraciones acido-base. Vamos a verlo con un ejemplo:
Fet2+ Ce™ > Fe*? + Ce*3

Para determinar el punto de equivalencia (que serad aquel en el que todo el Fe*? se haya oxidado a Fe*3)
se utiliza un indicador redox.

Un indicador redox, estd formado por un par redox, cuya forma oxidada presenta un color diferente a su
forma reducida. En la mayoria de los casos, el indicador utilizado suele ser uno de los agentes redox de la
reaccion, Asi, por ejemplo, en la volumetria de una disolucidon acuosa de oxalato sédico (NaxC>Os)
acidulada con sulfurico, se utiliza permanganato potasico como agente oxidante y como indicador. Las
disoluciones de permanganato son de color violeta oscuro y al reducirse en medio acido a iones
manganeso (ll) (Mn*?), (antes denominados iones manganosos o "sal manganosa") pasan a color rosa
palido casi incoloro. Por lo tanto, si tenemos una disolucién de oxalato cuya concentracién queramos
determinar, le introduciremos gota a gota una disolucién de concentraciéon perfectamente conocida de
permanganato. Mientras el permanganato se decolore, indicard que todavia hay oxalato. Cuando
ahadamos una gota y no desaparezca su color en la disolucién, sabremos que hemos llegado al punto de
equivalencia: Conociendo el volumen inicial de la disoluciéon de oxalato, la concentracién de la disolucion
de permanganato y el volumen anadido, podremos determinar la concentracion de la disoluciéon de
oxalato, que es lo que pretendia la valoracién redox.

Actualmente, en muchos paises, un ciudadano que
conduzca un automoévil teniendo en su sangre .una
concentracion de etanol (CH3CH,OH) que se sospeche
sea elevada, es posible que se vea obligado a
someterse a un "andlisis de su aliento". La técnica
utilizada es hacer que sople un volumen determinado
de aire de sus pulmones (hasta llenar una pequefa
bolsa), y que éste pase a través de una disolucion
acidulada de dicromato potasico, de color naranja. El
dicromato en presencia del etanol se reduce a iones
Cr*3, (que son de color verde), mientras que el etanol
se oxida a acido acético. La cantidad de dicromato existente es la justa para oxidar a la maxima cantidad
de alcohol permitida, por lo tanto, si la disoluciéon de dicromato (de color naranja) se vuelve de color
verdosa, es porque el dicromato se ha agotado (se ha superado el punto de equivalencia) y el "peligroso
individuo" en cuestion esta conduciendo con mas alcohol en su sangre del que la legislacion le permite.

En la determinacion cuantitativa de la concentraciéon de un agente oxidante o reductor, mediante una
volumetria redox, tradicionalmente se ha utilizado la igualdad de equivalentes-gramo (de manera similar
a como se definié en el tema de acido-base). Sin embargo, la IUPAC recomienda que se resuelvan los
problemas con concentraciones de las disoluciones (célculos estequiométricos), porque resulta mucho
mas sencillo, a pesar de que, para ello, sea necesario ajustar previamente la reaccién para conocer la
proporcién en moles de los compuestos que intervienen.
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