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Resumen

En este trabajo se conjuntan y se explican de manera amigable los conceptos mas
fundamentales de las cinco unidades del programa de la asignatura 1211 Quimica General Il. Se
detallan ademas la resolucion de ejercicios para la aplicacién de los conceptos en cuestidn. Esta
tesina es de gran utilidad y pretende ayudar al estudiantado y profesorado de la Facultad de
Quimica de la UNAM que estén cursando o impartiendo respectivamente esta materia.
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Introduccion

Entre los afios 2004 y 2006 la Facultad de Quimica renovd sus programas de estudio de las
cinco carreras que impartia en ese momento. Una de las asignaturas que se ubica curricularmente
en el segundo semestre de todos los planes de estudio es la 1211 Quimica General Il. Por el
contenido temdtico de esta materia, es de las mas importantes para la comprension y desarrollo
de asignaturas de semestres posteriores y de muchas actividades profesionales de los egresados
de la Facultad de Quimica.

Sin embargo, el alumnado ha tenido dificultades para comprender y aplicar los conceptos que
se aprenden en Quimica General Il. Prueba de ello es el alto indice de reprobacién que se tiene de
esta asignatura. En el grafico 1, se muestra el porcentaje de aprobacién y reprobacion para
Quimica General Il desde el semestre 2016-1 hasta el semestre 2023-1.

1211 Quimica General Il

Reprobados
Aprobados 47%

53%

M Reprobados M Aprobados

Grafico 1. Porcentaje aprobacidn y reprobacién para semestres desde 2016-1 hasta 2023-1.
Grupos del Profesor Mario Alfredo Garcia Carrillo.

A pesar de que el grafico 1 muestra un porcentaje de reprobacién del 47% (el cual es grave), se
tienen semestres en donde el indice de aprobacién es muy bajo, lo cual es todavia mas
preocupante. El grafico 2 nos muestra aquellos semestres donde la cantidad de alumnos que
logran acreditar la asignatura es baja. (En el apéndice se muestran todos los semestres de
estudio).
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Grafico 2. Porcentaje de aprobacién y reprobacién de Quimica General Il de algunos semestres.
Grupos del Profesor Mario Alfredo Garcia Carrillo.

Tenemos que resaltar que los alumnos que logran aprobar la materia lo hacen principalmente
con calificaciones de 6 y 7. En el grafico 3 podemos ver las calificaciones de los alumnos aprobados
en los semestres mostrados en el gréfico 2. (En el apéndice se muestran los porcentajes de
calificacion de los semestres desde 2016-1 hasta 2023-1).



Calificaciones de Quimica General Il para
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Grafico 3. Calificaciones de Quimica General Il para algunos semestres. Grupos del Profesor Mario
Alfredo Garcia Carrillo.

Como podemos observar en el grafico 3, la calificacidon aprobatoria mas comun es de 6-6.9 con
un porcentaje del 15%. Esto junto con el alto indice de reprobacién nos motiva a preparar
herramientas para que el alumnado pueda comprender los temas del programa de Quimica
General Il.

Esta tesina recopila y explica los principales conceptos de las cinco unidades del temario de
Quimica General Il para darle al alumno otra opcidn de las que ya se cuenta en la actualidad para
el estudio de la asignatura.

El trabajo estd pensado para que de forma amena y adecuada se vayan comprendiendo los
conceptos base, ademds en cada seccion se realiza un desglose de como se tiene que resolver
cada ejercicio con el propésito de practicar y reflexionar cada tema. Se dan las bases para que se
puedan resolver problemas de mayor complejidad e incluso, resolver los ejercicios propuestos en
este documento y verificar al final si la respuesta a la que llegd es correcta.

El trabajo no intenta sustituir a un curso formal, si no que sea una guia o libro base en donde
el alumno refuerce lo aprendido en el semestre y se propone una bibliografia al final de cada
seccidon como apoyo adicional.



Objetivos
Objetivo General

Elaborar un documento que explique los conceptos y resuelva ejercicios de las cinco unidades
contenidas en el temario de la asignatura 1211 Quimica General Il.

Objetivos Particulares

e Explicar los conceptos mds importantes de la Unidad 1 Estequiometria en Reacciones
Completas.

e Explicar y resolver ejercicios de la Unidad 1 Estequiometria en Reacciones Completas.
e Explicar los conceptos mas importantes de la Unidad 2 Equilibrio Quimico.
e Explicar y resolver ejercicios de la Unidad 2 Equilibrio Quimico.

e Explicar los conceptos mas importantes de la Unidad 3 Equilibrio Acido Base en
Disolucién Acuosa.

e Explicar y resolver ejercicios de la Unidad 3 Equilibrio Acido Base en Disolucién
Acuosa.

e Explicar los conceptos mas importantes de la Unidad 4 Solubilidad y Precipitacién.
e Explicar y resolver ejercicios de la Unidad 4 Solubilidad y Precipitacion.
e Explicar los conceptos mas importantes de la Unidad 5 Oxido Reduccién.

e Explicar y resolver ejercicios de la Unidad 5 Oxido Reduccién.
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Conceptos fundamentales de expresiones de la concentracion, diluciones,
estequiometria, equilibrio quimico y equilibrios acido-base, solubilidad vy
redox.

Expresiones de la concentracidon

En este tema empezaremos definiendo que nuestro sistema de estudio es una mezcla
conformada por un soluto (i) y un disolvente, dicha mezcla la llamaremos “disolucién”.

~
Soluto (i)

Disolucion < +

Disolvente

(.

Las disoluciones tienen como propiedad fisica intensiva la concentracidn, por lo que hay
diferentes maneras de expresarlas. A continuacidn, se enlistan varias de sus expresiones
detallando en sus unidades mas comunes.

. dei
» Pureza o porcentaje masa/masa=% = — I 4100
g dedisolucién
. dei
» Porcentaje masa/volumen = %m/v = g 100

mL de disolucion

. moldei
» Concentraciéon mol/l = ————
L de disolucion

moldei
> Molalidad=m=————
kg de disolvente

Sz mgdei , mg dei
» Partes por millén = ppm = g g

kg de disolucion L de disolucién

EQdei
L de disolucion

» Normalidad =N =

En el caso de la normalidad las relaciones que nos ayudan a encontrar al Equivalente Quimico
(EQ) son:

) gdeli
EQdei =———
masa eq de i
p . MMdei
masa eq el_#eqdei

Conforme vayamos avanzando, daremos varios ejemplos de cémo obtener el nimero de
equivalente (#eq).
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En primer lugar, mostraremos el cdlculo de los moles para un soluto i. Si conocemos la masay
la masa molar (MM), podemos obtener los moles de i. De aqui en adelante se detallard cémo se
acomodan las unidades para eliminar factores matematicos.

Consideremos entonces una masa de H3PO, de 999.6 g y masa molar es de 98 g/mol. Los
moles de H3PO4 seran entonces:

1 mol H3PO,
mol H3P04, = 999.6 g H3P04, * W = 10.2 mol H3P04_

Otra manera de obtener los moles es a través de la concentracién mol/L, y el volumen de
disolucién. Supongamos que se tiene una disolucion de concentracidon de 6.81 mol/L de HsPO4 y un
volumen de 1.498 L de disolucién, entonces los moles de H3PO, serian:

6.81 mol H;PO,
1 L disoluciéon

mol H;PO, = 1.498 L disolucién * = 10.2 mol H3PO,

Una propiedad fisica muy utilizada y uatil para poder obtener las expresiones de la
concentracién es la densidad, la cual para una disolucién es:

g disolucion
mlL disolucion

El siguiente ejercicio es un buen ejemplo para ilustrar el uso de la densidad en el calculo de las
expresiones de la concentracion.

Calcula las concentraciones en mol/L, %, %m/v, my N de una disolucién que contiene 10.2 mol
de H3PO4 en 1 kg de agua como disolvente. La densidad de la disolucién es 1.335 g/mL.

Para la concentracién en mol/L se necesitan tener los moles de H3PO, y los litros de disolucion.
Ya se tienen los moles de HsPO,. Para saber los litros de disolucién es necesario saber los g de
disolucién y los g de H3PO..

g disolucion = g H3PO, + g H,0

98 g H3 PO,

H;PO, = 10.2 H;P —_—
9 H3PO4 0-2mol Hs 04*1molH3P04

=999.6 g HyPO,

g disoluciéon = 999.6 g H;P0, + 1,000 g H,0 = 1,999.6 g disolucién

] y ] y 1 mL disolucion . .,
L disolucion = 1,999.6 g disolucion * - — = 1,497.8277 mL disolucién
1.335 g disolucién

L disolucion = 1.4978 L

Por lo tanto, la concentracién mol/L es:
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10.2 mol H3PO,

mol/L = 17578 L disolucion

= 6.81 mol/L

Como ya se tienen desglosados todos los datos, podemos calcular las otras expresiones de la
concentracién. Aplicando las ecuaciones mencionadas anteriormente:

999.6 g H5PO,

0 =
1,999.6 g disolucién

0 * 100 = 49.99 %

999.6 g H;PO,
1,497.8277 mL disolucion

%m/v = * 100 = 66.74 %om/v

Otra forma de encontrar el %m/v es empleando la pureza y la densidad de la disolucion, tal
como se muestra a continuacion.

%m/v = (49.99 %)(1.335 g/mlL) = 66.74 %m/v

Entonces es claro que sabiendo % y la densidad de la disolucién podemos saber %m/v, de la
misma manera si tenemos el %$m/vy la densidad de la disolucién podemos saber el %.

La molalidad se calcula de la siguiente manera:

_10.2mol H3PO,
~ 1kgH,0

= 10.2 mol/kg

Para el cdlculo de la Normalidad requerimos sacar la masa equivalente y los equivalentes
quimicos:

MM H3P0O, 98 g/mol

H,PO, = =
masa eq H3P0, #eq 3 EQ/mol

= 32.6667 g HyP0,/EQ HsPO,

g H3PO, _ 999.6 g H3PO,
masa eq H;PO,  32.6667g HyP0,/EQ H3PO,

EQ H3PO, = = 30.6 EQ H3PO,

306 EQ H3PO,
" 1.4978 L disolucion

= 2043 EQ/L

También podemos calcular la Normalidad sabiendo la concentracién mol/L y el nimero de
equivalentes del acido fosférico:

N = (mol/L)(#eq) = (6.81 mol/L)(3 EQ/mol) = 20.43 EQ/L
Es importante mencionar aqui que el #eq en el acido fosfdrico es 3 EQ/mol, esto es el nimero
de hidrégenos acidos que contiene la molécula. Otra cosa que es importante mencionar es que las

unidades del nimero de equivalentes (#eq) son EQ/mol. En la siguiente tabla mostraremos los
valores de #eq’s para diversos acidos:
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Tabla 1. nimero de equivalentes para varios acidos
Acido Férmula #eq (EQ/mol)

Acido clorhidrico HCI 1
Acido sulfurico H,S04 2
Acido oxalico H,C,04 2
Acido fosférico HsPO, 3
Acido citrico CeHsO7 3

Tenemos casos como el del 4cido citrico (ver tabla 1), en el que el nimero de hidrégenos
dentro de la molécula no es el mismo al #eq. A partir de ahora debemos de familiarizarnos con el
numero de hidrégenos “acidos” que contiene la molécula. Una buena forma de hacerlo es
observando la estructura molecular del acido. Como podemos ver en la figura 1, el acido citrico
tiene 3 hidrégenos acidos:

0]
OH
HO OH<—— Hidrégenos
acidos
HO (@] ©
Acido citrico

Figura 1. Estructura del acido citrico

A continuacion, nos tomaremos un tiempo para interconvertir diferentes expresiones de la
concentracién. Si sabemos una de las concentraciones podemos ser capaces de encontrar las
otras, por lo que recomendamos hacer aquellas que no estén explicadas. Nos basaremos en los
datos del ejercicio del acido fosférico que hemos realizado.

Para convertir el %m/v a mol/L nos basta solo con saber la masa molar (MM). Para la
disolucion del 4cido fosférico el %m/v es de 66.74, por lo tanto:

66.74 g H;PO, 1 mol H;P0, 1,000 mL disolucién
* *

l/L =
mol/ 100 mL disolucion 98 g H;PO, 1 L disolucién

= 6.81 mol/L

Ahora bien, si se desea saber la molalidad (m) a partir de la concentracién mol/L, necesitamos
dos datos, masa molar (MM) y la densidad de la disolucion. Como sabemos que tenemos 6.81 mol
HsPO4 en 1 L de disolucidn, calcularemos la masa en gramos de H3zPO,, la masa de la disolucién y
finalmente la masa de agua.

98 g H3 PO,
masa H3P04 = 6.81 mol H3P04 * m = 667.38 g H3P04

1,000 mL disolucion 1.335 g disolucién _

masa de disolucion = 1 L disolucion * =1335g

1 L disolucién * 1 mL disolucion

masa de H,0 = 1,335 g disolucion — 667.38 g H;PO, = 667.62 g H,0

14



Con los moles de HsPO, y la masa de H,0 calculamos la molalidad.

6.81 mol H3P0O, 1,000 g H,0
= *
667.62 g H,0 1kgH,0

= 10.2 mol/kg

Pasemos de molalidad a pureza o porcentaje masa/masa, para ello necesitamos solamente la
masa molar (MM). Calculemos entonces la masa de HsPO, y la masa de disolucidn, sabiendo que la
molalidad es 10.2 mo/ HsPO4 en 1 kg de H,0.

98 g H3PO,
masa H3P04 = 10.2 mol H3P04_ * m = 999.6 g H3P04_
. - 1,000 g H,0 : iy
masa disolucion = 999.6 g H;PO, + 1 kg H,0 x ——————— = 1,999.6 g disolucion
1kgH,0
La pureza es entonces:
% 0909 PO 450 — 49.99
= * = .
0 1,999.6 g disolucién 0

En el siguiente diagrama se esquematiza cdmo pasar de una expresion de la concentracién a
otra. Notemos que en las flechas se coloca el dato o datos que se necesitan saber para efectuar el
calculo. Se omiten los factores de conversidon que pueden llegar a necesitarse, los cuales se han
colocado en los ejemplos anteriores.

MM den5|dad -
m
densidad

MM
Conversio
nidades

Figura 2. Diagrama para la interconversion de las expresiones de la concentracion.

El #eq de los hidroxidos se determinan con el nimero de hidroxilos en el hidréxido, asi, en el
caso del NaOH es 1 EQ/mol y para el Ba(OH); es 2 EQ/mol.

15
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Con respecto a las sales, tomaremos como el #eq a la “carga total” del catidn o del anién, por
ejemplo, en el NaCl el sodio tiene un estado de oxidacion de 1+ y su carga total es 1+, por lo que el
#eq del NaCl es 1 EQ/mol. Otro ejemplo es el Na;SO4, el estado de oxidacion del sodio es 1+ pero
ahora su carga total es 2+ (porque son 2 sodios en la férmula), entonces el #eq del Na,;SO, es 2
EQ/mol. Si vemos el ultimo ejemplo con base en el anién vemos que el sulfato tiene una carga de
2- y por lo tanto su carga total es 2-, por lo que confirmamos que el #eq del Na,SO4 es 2 EQ/mol
como ya lo habiamos determinado.

En este contexto, se debe tener una buena nocidn de los estados de oxidacién de los cationes
y de las cargas de los aniones, asi como de la correcta escritura de las férmulas quimicas. A

continuacidn, se presenta una tabla con los #eq de diversas sales.

Tabla 2. #eq para diversas sales

Sal Formula #eq (EQ/mol)
Cloruro de sodio NacCl 1
Sulfato de sodio Na;SO4 2
Oxido de plomo (Il) PbO 2
Oxido de aluminio Al,O3 6
Oxido de estafio (IV) Sn0; 4

Una de las expresiones de la concentracién que no hemos abordado son las partes por millén
(ppm). Esta nos sefiala, como su nombre lo indica, las partes de i en un millén de partes totales. La
definicidn de las partes por millon es:

mg de i i mg de i

t llon = =
partes por miton = pPm =1 de disolucion ° L de disolucion

Una consideracion es que la cantidad de soluto i en la disolucién es muy baja por lo que la
densidad de la disolucidn es practicamente igual a la del agua (densidad disolucién = 1 kg/L), por lo
que la definicion de partes por millon se puede expresar como kg o L de disolucidon en el
denominador de la expresion.

Es mas comun usar las unidades de mg/L de disolucion en la expresidon de ppm, para que de
esta manera se pueda transformar a mol/L 6 %m/v (ver Figura 2).

EJERCICIO:

En la toma principal de agua potable de una casa en la alcaldia de Iztapalapa se encontraron
0.03 g de CaCOs por cada 100 mL de agua. Determinar las ppm del CaCOs.

Para resolver este problema, solo se necesita hacer conversiones de unidades. Considerando
que los mL de agua son iguales a los mL de disolucidn.

0.03 g CaCO3 1,000 mg CaC0O5; 1,000 mL disolucién
* *
100 mL disolucién 1g CaCO; 1 L disolucién

ppm CaC0O; = = 300 ppm

Otro ejemplo, si la concentracidn de mercurio en una muestra de agua contaminada es de 5
ppm iQué cantidad de mercurio esta en 20 kg de esa muestra de agua?

16



Simplemente se emplea la definicién:

5mgHg

mg de Hg = 20 kg de muestra * = 100mg de Hg

1 kg de muestra

Si deseamos obtener la concentracion mol/L debemos entender que la densidad es 1 kg/L y
necesitamos la MM del mercurio.

100mg Hg . 1gHg . 1molHg 1kgmuestra

= 2.49x107> mol/L
20 kg muestra 1,000mg Hg 200.59 gHg "1 L muestra X mol/

mol/L =

Otra forma de encontrar la concentracion en mol/L a partir de las ppm es:

5mgHg 1gHg 1molHg
* *
1 L disoluciéon 1,000mg Hg 200.59 g Hg

mol/L = = 2.49x107> mol/L

Es importante mencionar que se debe estudiar y comprender las nociones de lo que significan
las ppm para evitar confusiones.

Hasta el momento hemos hablado de concentraciones para sustancias neutras; pero también
es muy comun dar concentraciones de los iones involucrados en medio acuoso.

Considerando sustancias con caracter idnico, que se puedan disolver y que se disocian por
completo, es posible saber la concentracién de los iones. Dicho lo anterior, supongamos una sal
como la de Fe(NOs)s que en disolucidn acuosa estaria disociada completamente segln la ecuacion
quimica:

Fe(NO3); (ac) = Fe3* (ac) + 3NO;~ (ac)

Adelantandonos al tema de estequiometria, la relacién estequiométrica entre el Fe(NOs)s con
el Fe** y el NOs es 1 a 1y 1 a 3 respectivamente. Sabiendo esto, podemos encontrar la
concentracion de los iones Fe3* y NOs".

Se preparan 250 mL de disolucién con 3.28 g de Fe(NOQs)s, determina la concentracion de los
iones en mol/L (MM = 241.86 g/mol Fe(NOs)s).

3.28 g Fe(NO3); 1mol Fe(NO3); 1 mol Fe3* 1,000 mL disol
mol/L Fe3* = , * x * :
250 mL disol  241.86 g Fe(NO3); 1mol Fe(NO3); 1L disol
mol/L Fe3* = 0.0542 mol/L
_ 3.28gFe(NO3); 1molFe(NO3); 3mol NO;~ 1,000 mL disol
mol/L NO;~ = *

250 mL disol  241.86 g Fe(NO3)3 *Tmol Fe(NO3); " 1L disol

mol/L NO;~ = 0.1627 mol/L
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Con este ejemplo se tienen que considerar 2 cosas: se debe tener una buena nociéon de las
reglas de solubilidad, asi como escribir correctamente la ecuaciéon quimica de disociacion de las
sales.

Como otro ejemplo, podemos tener 100 mL de disoluciéon 0.01 mol/L de NaCl y 100 mL de
disolucién 0.01 mol/L de AICls. Ambas sales se disocian por completo. Si nos preguntan por la
concentracién de iones cloruro al mezclar ambas disoluciones, y asumiendo “volimenes aditivos”,
es decir, la suma de los volumenes es igual al volumen total, y aplicando la estequiometria de la
ecuacion de disociacién de cada sal, obtenemos la concentracidn del cloruro.

0.01 mol NaCl 1mol Cl™ ] 0.01 mol AlCl; 3 molCl™
+ 0.1 L disol *

mol C1™ = 0.1L disol» 1Ldisol  1mol NaCl 1Ldisol  1mol AlCl,

mol Cl~ = 4x1073 mol CI~

UL cl- = 0T mol el ol/L CI
mol/ ~02L disolucion 2™ /
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Diluciones y factor de dilucién

Hacer una dilucién consiste en preparar una nueva disoluciéon a partir de otra u otras. La
concentracién de esta nueva disolucion es diferente a la(s) de partida y normalmente es mas baja.
En las diluciones se considera que el volumen de la nueva disoluciéon sera la suma de los
volumenes de las disoluciones con que se prepara esta (se asume volumenes aditivos).

En muchas ocasiones consiste Unicamente en agregar agua a la disolucidn ya existente, por
ejemplo, consideremos que tenemos una disolucién 0.3 mol/L de NaCl de la cual se toman 10.0 mL
y se colocan en un matraz volumétrico de 250.0 mL. ¢Cual es la concentracion mol/L de la nueva
disolucién?

Haciendo un esquema del problema planteado se tiene:

Dilucién
—_—
Cy
Vi
nq
Esquema 1l

En el esquema planteado se ven 2 disoluciones. La disolucién 2 se prepara de la disolucién 1 a
través de una dilucién. Donde:

Ci= Concentracion de la disolucion i en mol/L
Vi=Volumen de la disolucion i
n;= moles presentes en la disolucién i

El problema nos pide encontrar la concentracion de la disolucién 2 (C). Para esto tenemos
que saber n; y V,. V2 nos lo dice el problema (250.0 mL), y todos los moles n, vendran de la
disolucion 1, por lo que ni;=n,;. Como conocemos C; y Vi podemos calcular n,:

n n . SOl * . mo

Ahora calculamos C;:

n,  0.003mol NaCl
V,  0.25 L disolucién

C, = = 0.012 mol/L

Cuando hacemos una dilucién esta presente el término “factor de dilucion”. Con los datos que
tenemos del ejercicio anterior podemos calcular el factor de dilucion (FD). El factor de dilucion lo
podemos obtener con la siguiente expresion:
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_G "

FD=—=
G "
FD - 0.3mol/L 25
©0.012mol/L
2500 mL )
-~ 10.0mL

El factor de dilucidn del problema anterior es de 25. Es comun encontrar diferentes formas
para expresar el factor de dilucién, como las siguientes:

FD = 25,1:25,1/25,0.04

La expresion 1:25 también se conoce como “Razdn de dilucién” y junto con la de 25 son las
mas utilizadas. La de 0.04 es simplemente la divisién 1/25 y es también empleada. Lo mas
recomendable es utilizar como factor de dilucién el numero entero, para este ejemplo es 25 y es el
qgue usaremos de aqui en adelante.

Conociendo el factor de dilucién podemos saber la concentracién final (Cz) si conocemos la
inicial (C;), de la misma manera podemos conocer C; si conocemos C,. Para nuestro ejercicio seria:

€y 03mol/L

Co =55 =~z — = 0.012mol/L

C, = C, * FD = (0.012 mol/L)(25) = 0.3 mol/L

Hay que observar también que se puede saber el volumen final (V) si se tiene el volumen
inicial (V1) y viceversa.

V, =FD *V, = (25)(10 mL) = 250 mL

_V, 250.0mL 10.0 mL
""FpT 25 0™
Hagamos otro problema. Se tiene una disolucién de NaCl 0.3 mol/L, ¢{Qué cantidad de
disolucién se debe retirar para que al volver a llegar al aforo tengamos una disolucién de 0.012
mol/L de NaCI?

Para este segundo problema nos sigue sirviendo el esquema 1.

El nivel del problema es ahora un poco complicado, sin embargo, es posible entender que la
informacidn que tenemos para el problema es:

Ci= 0.3 mol/L, C;= 0.012 mol/L y V,= 250.0 mL. La incoégnita ahora es V;. Pudiera entenderse
que Vi es 250.0 mL, pero no, porque como bien indica la redaccidn del problema, se va a retirar un
volumen de la disolucién 1 por lo que V; es incognita. También ya se entendid que n1 = ny, y que
las podemos obtener con C, y Vs:
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) N 0.012 mol
n, =n, = C,V, = 0.25 L disolucion * 1L disolucion = 0.003 mol NaCl

Por lo que con n; y C; podemos obtener Vi:

ny 4 L disolucion . » ) »
Vi =—=—=0.003 mol NaCl ¥ ———————— = 0.01 L disoluciéon = 10 mL disolucién
Cy 20.3mol Nacl

Aln no tenemos la respuesta al problema; ya que V; es la cantidad de disolucidn que debe
permanecer en el matraz, por lo que el volumen que se debe retirar es:

Volumen por retirar de disolucién: 250 mL— 10 mL = 240 mL a retirar
La respuesta a este problema es 240 mL.

Hemos manejado C;en unidades mol/L, pero se puede manejar cualquiera de las unidades de
concentracion. De las mas comunes, ademas de mol/L se maneja %m/vy ppm.

Un término que se encuentra en problemas de dilucién es la “alicuota”. La alicuota es una
parte que se toma de una muestra cuyas propiedades fisicas y quimicas, asi como su composicién,
representan las de la muestra original. Ejemplo:

Se toma una alicuota de 10.0 mL de un vinagre comercial y se colocan en un matraz
volumétrico de 100.0 mL, el cual se afora con agua destilada. De esta nueva disolucién se toma
una alicuota de 20.0 mL que se coloca en un matraz Erlenmeyer, se agrega suficiente agua
destilada para determinar su concentracion mediante una valoracién con hidréxido de sodio. Se
encuentra que hay 0.00233 mol/ de un acido acético después de la titulacion, ¢Cudl es la
concentracién en %m/v de acido acético en la muestra comercial de vinagre?

Primero, mostramos un esquema (esquema 2) del problema para visualizar el proceso y las
variables.

Muestra
vinagre

Titulaciéon

Esquema 2
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Las variables que conocemos por el problema son:
Va1 =10.0 mL, V1 =100. 0 mL, Vaz = 20.0 mL y na; = 0.00233 mol de acido acético

El problema se puede resolver de varias formas, una de estas es calculando los moles n; y nai.
No podemos saber los moles de la muestra de vinagre (nw), pero no las necesitamos. Tenemos los
moles de la alicuota 2 (naz2) que estan contenidos en el volumen de esta (Va;) y provienen de una
parte de la disolucién 1 que tiene un volumen total Vi. Por lo que con la relacidn de los volimenes
V1Y Va2 podemos encontrar ns.

= L = 0.00233 mol : = 0.01165 mol
— K — = . —_— — .
ny = Ny, ) mo . mo

Todos los moles n; provinieron de la alicuota 1 por lo que n; = na; = 0.01165 mol

El siguiente paso es encontrar Ca; en %m/v, ya que conocemos la masa molar del acido acético
que es 60 g/mol y el volumen de la alicuota Va1 = 10.0 mL, entonces:

0Og 1
*
mol 10.0 mL

6
Cy1 = 0.01165 mol = 1 *100 =7 %m/v

Se debe entender que la concentracién de la alicuota 1 (Ca1) es la misma que la concentracion
de la muestra de vinagre comercial (Cv), esto debido a la definicidn de la “alicuota” y, ademds, que
la concentracion es una propiedad intensiva, por lo que la respuesta al problema es:

CM = CAl = 7%m/v

El volumen de la muestra de vinagre Vu no se tiene, no se puede calcular; pero no fue
necesario para resolver el problema.

Otra forma para resolver el problema es calculando la concentracién de la alicuota 2 Ca,, ya
gue conocemos los moles na,, la masa molary el volumen de la alicuota (Vaz).

60 g 1
C4> = 0.00233 mol *

- 0
Tmol 200 mL * 100 =07 %m/v

La alicuota 2 es una parte de la disolucion 1y por lo tanto Ca;= C; = 0.7 %m/v

Solo nos queda como paso final encontrar Ca1y como ya vimos es la respuesta del problema.
C: esta contenido en V1 y Ca1 esta contenido en Vai, por lo que la relacién de los volimenes Vi y Va1
(factor de dilucion) nos da el resultado final.

v, 100.0 mL
CM = CAl = Cl *— = 07%m/v*

T _ 70
Vit 00mL | om/v

Lo mas importante, independientemente del camino a seguir, es que se entienda y razone
todos los procesos involucrados.
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El ultimo problema de diluciones sera aquel en el que se preparara, una disolucidn a partir de
dos disoluciones. El valor de la concentracidn de la disolucion final estara entre los valores de las
concentraciones de las disoluciones que la conformaron.

Calcula el volumen de una disolucién de 6 mol/L de hidréxido de sodio que se debe agregar a
500.0 mL de una disolucién de 3.56 mol/L de hidroxido de sodio para tener una concentracidn
final de 4.33 mol/L de hidréxido de sodio. llustramos el problema en el esquema 3:

C,
Cq Vs,
V1 n2
N4

Esquema 3

Con los datos que nos muestra el problema, las variables que conocemos son: C1 = 6 mol/L, C;
=3.65 mol/L, V, =500.0 mL, C3 = 4.33 mol/L

Los moles de la disolucién 3 (ns) provienen de los moles de la disolucién 1 (n1) y la disolucién 2

(n2).

ny +n, =nz..(1)

Podemos calcular los moles de cada disolucién como ya sabemos:
n; = CV; ... (2)
Sustituyendo (2) en (1):
CiVi + GV, =C3V;3...(3)

Si asumimos voliumenes aditivos, tenemos:

Vi+V,=V;..(4)

Si sustituimos valores en las expresiones (3) y (4) nos queda:
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(6 mol/L)V; + (3.65 mol/L)(0.5 L) = (4.33 mol/L)Vs ... (5)
V, +0.5L =V;...(6)

Llegamos a dos ecuaciones con dos incégnitas que se pueden resolver matematicamente.
Como la pregunta del problema es saber el volumen Vi, lo mas sencillo es sustituir (6) en (5) y
despejar V.

(6 mol/L)V; + 1.825 mol = (4.33 mol/L) (V; +0.5L)
(6 mol/L)V; + 1.825 mol = (4.33 mol/L)V; + 2.165 mol
(6 mol/L)V, — (433 mol/L)V; = 2.165 mol — 1.825 mol

(1.67 mol/L)V; = 0.34 mol

0.34 mol

V= —— 0~ 02036L = 203.6mL
1= 1.67 mol/L m

La respuesta al problema es 203.6 mL de la disolucién de 6 mol/L de hidréxido de sodio.

Se debe tener en cuenta que se puede preguntar en este problema cualquier variable que no
se conozcay la respuesta vendra de la solucion de un sistema de ecuaciones.

Referencias

e Brown, T. L; Lemay, H. E.; Murphy, C. J.; Bursten, E. B.; Woodward, P. M. (2021).
Reacciones en disolucion acuosa. Quimica La Ciencia Central (pp. 147-149) (14a. ed.).
Pearson.

e Petrucci, R. (2017). Las reacciones quimicas. Quimica general (pp. 125) (11th ed.). Pearson
Hispanoamérica.

e Chang, R., & Goldsby, K. A. (2017). Reacciones en disolucidn acuosa. Quimica (pp. 147-149)
(12a. ed.). McGraw-Hill Interamericana.

24



Balanceo de ecuaciones quimicas

Existen varios métodos de balanceo de ecuaciones quimicas. Dentro de los mas mencionados
estd el balanceo redox y el ion electron. Es muy importante saber el medio de reaccién (acido o
basico); ya sea porque la misma ecuacidn lo dice o en la redaccion de los ejercicios lo menciona.

A continuacién, se enumeran las reglas generales para realizar el balanceo. Se debe saber que
no se estan siguiendo exactamente las reglas del método ion electrén o del método redox; pero
estas reglas funcionan para hacer un balanceo de ecuaciones quimicas.

Reglas generales:

Se determina qué atomos son los que estdn cambiando su estado de oxidacidn.

Se escribe una ecuacidon idénica para cada atomo con su estado de oxidacion
correspondiente. Si el &tomo tiene subindice; se coloca con todo y el subindice, teniendo
en cuenta que la carga total sera el numero de veces del subindice por el grado de
oxidacion del atomo. Si el dtomo estd unido a Oxigenos y/o Hidrégenos, se escriben con
estos y se coloca la carga total que serd la suma de los nimeros de oxidacidn de todos los
atomos de la especie (puede ser que de cero).

Nota:
El estado de oxidacion del oxigeno normalmente es de 2(-). La principal excepcién es en
los peréxidos, que tienen al ion 0,%, donde cada dtomo de oxigeno tiene un nimero de
oxidacion de 1(-).
El estado de oxidacion del hidrégeno es 1(+) cuando estd unido a no metales y 1(-) cuando
estd unido a metales (revisar estructura de Lewis ya que suele haber confusiones en este
punto).

Se identifica a cada ecuacién quimica como oxidacion si aumenta el nimero de oxidacion del
atomo (se estd oxidando el atomo), y como de reduccidn si disminuye el nimero de oxidacion del
atomo (se esta reduciendo el atomo). Ver figura 3.

» oxidacion

reduccion

A

3

-3 -2 -1 0 1 2
Aumenta nimero de oxidacion (pierde e’) = oxidacién
Disminuye numero de oxidaciéon (gana e’) = reduccidn

Figura 3. Escala de estados de oxidacion. Si el cambio es a la derecha es oxidacion. Si el cambio es

a la izquierda es reduccion.
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VI.

3.

Si se indica o si en la ecuacién principal hay especies acidas, se balancea en medio acido.
Sin embargo, si se indica o si en la ecuacién principal hay bases (principalmente
hidroxidos) se balancea en medio basico.

MEDIO ACIDO

Se balancea el dtomo que estd cambiando su estado de oxidacidn.

Si hay oxigenos, estos se balancean con tantas aguas como oxigenos haya.

Si hay hidrégenos y/o los que aparezcan debido a que se colocan aguas, se balancean con
H*, tantos como se requieran.

No es muy comun este punto, pero de haber otro dtomo distinto a los mencionados, se
determina su estado de oxidacidn y se balancea este con tantos atomos que se necesiten,
conservando su estado de oxidacidn (estos son iones espectadores).

Se suman las cargas totales de cada especie en los reactivos, asi como también se suman
las cargas totales de cada especie en los productos. La carga total de todos los reactivos
debe ser igual a la carga total de todos los productos, en caso de no ser asi, se balancea
colocando tantos electrones (e’) como se necesiten, del lado correspondiente (productos o
reactivos), para que se cumpla que: cargas totales de reactivos = cargas totales de
productos.

Pasar al paso no. 4

MEDIO BASICO

Se realiza el punto | del medio acido.

Si hay oxigenos, puede haber dos casos:

Del mismo lado de la ecuacidon quimica donde haya oxigenos se colocan tantas aguas
como oxigenos, y del otro lado de la ecuacién quimica se ponen el doble de hidroxilos (OH"
) que de moléculas de agua.

Si se tienen oxigenos unidos al atomo como hidréxidos, se balancea colocando tantos
hidréxidos del otro lado de la ecuacidn quimica como se necesiten.

Se realizan los pasos IV y V del medio acido.

Pasar al paso no. 4

Se identifica a la ecuacidn de oxidacion a aquella en donde los electrones estén del lado de
los productos y a la ecuacion de reduccion en donde los electrones estén del lado de los
reactivos.

Se multiplica la ecuacién de oxidacién por el nimero de electrones que se intercambian en
la ecuacion de reduccidon y se multiplica la ecuacidn de reduccién por el nimero de
electrones que se intercambian en la ecuacién de oxidacidon. Antes de multiplicar,
factorizar ambos numeros de electrones con el maximo comuin denominador.

Después de multiplicar, se suman las ecuaciones quimicas. Deben quedar el mismo
numero de electrones tanto de un lado como del otro en la ecuacién quimica, por lo que
se eliminan.

Se restan las especies de las aguas, los H*, los hidroxilos, y/o cualquier especie que esté de
ambos lados de la ecuacion quimica, dejando el resultado de la resta, de lado de la
ecuacion donde se encuentre la especie en mayor cantidad. En este punto ya se tiene la
ecuacion quimica idnica balanceada.
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8. Para balancear la ecuacién molecular, se colocan los coeficientes estequiométricos de la
ecuacion idnica balanceada en la especie correspondiente de la ecuacién molecular,
empezando por aquellas en donde estdn los dtomos que cambiaron sus estados de
oxidacion y después con las otras especies.

9. Por ultimo, la cantidad de cada 4tomo en un lado de la ecuacidn quimica debe ser igual al
mismo atomo del otro lado de la ecuacion quimica.

A veces se deben hacer ajustes, pero estos son minimos, sobre todo con atomos o especies

gue no estaban presentes en las ecuaciones idnicas pero que si estan en la ecuacién principal
molecular.

Para ejemplificar estas reglas generales haremos unos pocos ejemplos, mencionando a
grandes rasgos los puntos de las reglas generales:

Ejemplo 1:
HCl + K,Cr,0, 2 Cl, + CrCl; + KCl + H,0
El simple hecho de ver el HCI nos indica que el medio es acido.

Los atomos que cambian su estado de oxidaciéon son el cloro y el cromo, por lo que se escriben
2 ecuaciones idnicas.

2HCL 2 Cl, + 2H* + 2e™ ... (1)
6e” + 14H* + Cr,0,%~ 2 2Cr3* + 7H,0 ...(2)

Para la ecuacion (1): el cloro del lado izquierdo esta con un hidrégeno, se coloca todo el HCI.
En el HCl se coloca como coeficiente 2, ya que del lado derecho hay 2 cloros (Cl;). Los hidrégenos
se balancearon con H*. Del lado izquierdo la suma total de cargas es cero y del lado derecho es
2(+) (por los dos H*), para que en ambos lados de la ecuacidn sea la misma carga total, se colocan
2e del lado derecho (asi suma cero en ambos lados de la ecuacién). La ecuacidon 1 es la reaccion de
oxidacion (e del lado de los productos).

Para la ecuacidn (2): el cromo del lado izquierdo se coloca con los oxigenos, no se pone el
potasio pues es ion espectador y se pone la carga total de la especie 2(-). El cromo del lado
derecho se pone con su estado de oxidacion 3(+) y sin su contra ion Cl(-) que es ion espectador.

Se coloca el coeficiente 2 en Cr** porque del lado izquierdo hay 2 cromos (Cr,05%) y hay 7 H,0
del lado derecho porque hay 7 oxigenos del lado izquierdo (Cr,0-%). Se balancea con 14 H* del lado
izquierdo porque del lado derecho hay 14 hidrogenos (7 H,0). La suma de las cargas totales del
lado izquierdo es de 12+ (14+ por los 14 H* y menos 2 por la carga de Cr,0,%). La suma de cargas
totales del lado derecho es de 6+ (por los 2 Cr*); para que haya el mismo nimero de cargas del
lado izquierdo y del lado derecho se colocan 6e” del lado izquierdo (asi suma 6+ de ambos lados de
la ecuacion). La ecuacién 2 es la reaccién de reduccién (e” del lado de los reactivos).

El intercambio de electrones en la ecuacién (1) y (2) son 2 y 6 respectivamente por lo que se
puede factorizar por el maximo comun denominador, el cual seria de 2, por lo que queda:

27



(QHCl 2 Cl, +2H " +2e7)6+2=3..(1)
(6e™ + 14H* + C1,0,°~ 2 2Cr3* + 7TH,0)2 =2 =1...(2)
6e” + 14H* + 6HCL + Cr,0,%~ 2 3Cl, + 2Cr3* + 6H* + 7H,0 + 6e™ ... (3)
La ecuacion (1) se multiplica por 3 y la ecuacion (2) por 1 y se suman ambas ecuaciones para
dar la ecuacidn (3). En la ecuacion (3) notar que en ambos lados de la ecuacion hay electrones y
H*, por lo que se restan. Los electrones se cancelan (siempre es asi) y quedan 8 H" que se colocan

del lado izquierdo de la ecuacidon porque es donde habia mas H*. La ecuacién (3) finalmente
queda:

8H* + 6HCl + Cr,0,%~ 2 3Cl, + 2Cr3* + 7H,0

Esta es la ecuacidn idnica balanceada. Ahora colocamos los coeficientes estequiométricos en
la especie correspondiente en la ecuacién completa la cual nos queda:

14HCl + K,Cr,0, 2 3Cl, + 2CrCls + 2KCl + 7H,0

Los ajustes que se hicieron son: los 14 HCl resultaron de la suma de los coeficientes 8 y 6 de las
especies H' y HCl de la ecuacién quimica idnica. El coeficiente estequiométrico de 2 KCl es porque
en el lado de los reactivos de la ecuacién hay 2 potasios (K,Cr,05).

El agente oxidante es el K;Cr,0; (todo completo) y el agente reductor es el HCl (todo
completo).

Ejemplo 2:
H,0 + NaOH + CoCl, + NaClO 2 Co(OH); + NacCl
La presencia del NaOH nos indica que el medio es basico

Los atomos que cambian su estado de oxidacidn son el cloro y el cobalto por lo que se
escriben 2 ecuaciones idnicas:

30H™ + Co?*t 2 Co(OH); +e™ ...(4)
2e™ + Hy0 + ClO~ 2 Cl™ + 20H" ...(5)

Para la ecuacién (4): el cobalto del lado izquierdo se pone Co?* sin su contra ion (el Cl" es ion
espectador). El cobalto del lado derecho estd unido a oxigenos (hidroxilos) y se ponen todos. Los
hidroxidos se balancean con hidroxilos, por lo que se ponen 3 hidroxilos del lado izquierdo (3 OH").
Hay una carga total de 1- del lado izquierdo (resultado de 3- por los 3 hidroxilos y 2+ por el
cobalto) y carga total cero del lado derecho ya que toda la especie Co(OH); es neutra, por lo que
para que se tengan las mismas cargas totales del lado izquierdo y del lado derecho se colocé 1 e’
del lado derecho. La ecuacion (4) es la reaccion de oxidacion.
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Para la ecuacion (5): se pone el cloro como hipoclorito (CIO) sin el ion espectador Na*. El cloro
del lado derecho se pone como cloruro (CI) sin el ion espectador Na*. El CIO tiene un oxigeno, por
lo que se pone un agua del lado de los reactivos y el doble de hidroxilos del lado derecho, es decir,
2 OH. Tenemos una carga total de 1- del lado izquierdo por el CIO" y del lado derecho tenemos
una carga total de 3-, 1- por el cloruro y 2- por los hidroxilos, por lo que se colocan 2 e del lado
izquierdo para tener el mismo numero de cargas del lado izquierdo y del lado derecho de la
ecuacion. La ecuacion (5) es la reaccién de reduccion.

El intercambio de electrones en las ecuaciones (4) y (5) son 1y 2 electrones respectivamente.
(B30H™ + Co** 2 Co(OH); + e7)2...(4)
(2e"+H,0+ClO” 2Cl” +20H7)1...(5)
2e” + H,0 + 60H™ + ClO™ + 2C0?** 2 2Co(0OH)3 + Cl™ + 20H™ + 2e™ ...(6)

La ecuacion (4) se multiplica por 2 y la ecuacion (5) se multiplica por 1 y se suman las dos
ecuaciones para dar la ecuacion (6). Notar que en la ecuacién (6) tenemos en ambos lados de la
ecuacion electrones (e’) e hidroxilos, por lo que restamos ambas especies. Los electrones se
anulan y por otro lado nos quedan 4 hidroxilos que se ponen del lado izquierdo ya que ahi habia
mas hidroxilos. La ecuacion (6) queda

H,0 + 40H™ + ClO™ + 2C0?* = 2Co(0OH); + Cl~

Ya balanceada la ecuacién idnica, se ponen los coeficientes estequiométricos de esta en la
ecuacion completa.

H,0 4+ 4NaOH + 2CoCl, + NaClO = 2Co(OH); + 5NacCl
El Unico ajuste que se realiza es colocar 5 NaCl debido a que del lado izquierdo de la ecuacién
hay 5 sodios (4 de NaOH y 1 de NaClO).

El agente oxidante es el NaClO (todo completo) y el agente reductor es el CoCl, (todo
completo).

Determinacion de estados de oxidacidon de los atomos

Para poder determinar los estados de oxidacidon en los 4tomos de una molécula o un ion es
necesario tener en cuenta varios aspectos y empezar definiendo algunas caracteristicas
importantes.

El nimero de oxidacién son los diferentes estados de oxidacién que puede tener un atomo.
Por ejemplo, los nimeros de oxidacion del nitrégeno son 5+, 4+, 3+, 2+, 3-, todos estos en su
conjunto son sus nimeros de oxidacion.

El estado de oxidacidn es directamente un nimero de oxidacién, es la carga que tiene un

adtomo en una molécula o en un ion. Por ejemplo, para N° el nitrégeno tiene un estado de
oxidacion de 5+.
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Con la siguiente lista nos podremos basar para encontrar estados de oxidacién de diferentes
elementos en una molécula o en un ion.

e El estado de oxidacidn es 0 para elementos libres (Hg, Ag, Mg, Na, etc.) y elementos
moleculares (O, Cl,, Hz, N3, P4, Sg, etc.)
Los siguientes estados de oxidacién son muy comunes.

e Oxigeno (2-) y perdxido (0,%) el oxigeno tiene un estado de oxidacién de (1-)
e Hidrégeno (1+)

e Cationes del grupo 1 (1+) y grupo 2 (2+)

e Aniones del grupo 17 (1-)

e En moléculas, la suma de todos los estados de oxidacién esigual a 0

e Eniones, la suma de todos los estados de oxidacion es igual a la carga del ion

Ejemplos:
Dicromato de potasio
K,Cr,0,
Al ser una molécula la carga total es 0. Sabemos que el oxigeno tiene un estado de oxidacidn

de 2- y al haber 7 oxigenos la carga total de los oxigenos es de 14-. El potasio pertenece al grupo 1
por lo que su estado de oxidacién es 1+ y al haber 2 potasios la carga total es de 2+.

2+ 14 —
1+ 2 —
K, Cr, O,

Toda la carga de los dtomos debe ser neutro, es decir, una carga total de 0, por lo que, para
saber el estado de oxidacidn del cromo, debemos ver qué carga se tiene al momento, en este caso
12-, por lo que la carga total del cromo debe ser 12+ para que la molécula sea neutra.

2+ 12+ 14—
1+ 2 -
K, C(r 0,

Al tener 2 Cromos con una carga total de 12+ quiere decir que el estado de oxidacién del
cromo es 6+

2+ 12+ 14—
1+ 6+ 2-
K, C(r 0,

Lo mas recomendable es comprobar en la literatura que el cromo dentro de sus nimeros de

oxidacion tenga como estado de oxidacién 6+. Para corroborar que toda la molécula tenga carga
neutra se realiza la suma de las cargas de los &tomos en la molécula.

AD@+ D) +@27)(7) =0
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Para un ion como el manganato el ejercicio sera similar.
Manganato (carga 2-)
Mno,?*"
Para saber qué estado de oxidacidon tiene el manganeso, comenzamos el andlisis con el
oxigeno, como sabemos, usualmente tiene una carga de 2- por lo que la carga total de los

oxigenos en el ion es de 8-, para tener una carga de 2- en el ion, el manganeso debe tener un
estado de oxidacion de 6+ y lo corroboramos en la literatura, lo cual es correcto.

6+ 8-
6+ 2-—
Mn O,

Al hacer la suma de las cargas nos debe dar una carga de 2-
EHM+@HB =2-
Cloruro de cromo (lll)
CrCls
El cloro al ser un elemento de la familia 17 tiene un estado de oxidacion de 1-, por lo que, al

haber 3 cloros, la carga total de cloros es de 3- por lo tanto, el cromo tiene un estado de oxidacidn
de 3+ para que la molécula sea neutra y lo comprobamos en la literatura.

3+ 3-
3+ 1-
Cr Clj

BHM+ANHB) =0

Para la mayoria de las moléculas, se puede determinar los estados de oxidacién de los atomos
siguiendo las reglas anteriormente explicadas; pero hay casos especiales en donde no se cumplen
dichas reglas generales, veamos algunos ejemplos:

Peréxido de niquel
NiO,
Si seguimos las reglas que seguimos hasta el momento, el oxigeno tendria un estado de

oxidacion de 2- y una carga total de 4- y por lo tanto el niquel de 4+ para que la molécula sea
neutra.

4+ 4-—
4+ 2-
Ni 0,
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El problema es que, al revisar en la literatura, el niquel no tiene un estado de oxidacién de 4+.
Como se vio anteriormente, el oxigeno tiene un estado de oxidacién de 2- normalmente, pero en

el caso de los perdxidos se tiene un estado de oxidacion de 1- por lo que al determinar los estados
de oxidacidn sera de la siguiente manera:

2+ 2-
24 1-
Ni 0,

Al revisar la literatura, se encuentra que el niquel si tiene un estado de oxidacidn de 2+ por lo
que la suma de las cargas sera de 0

@HM+ANHER) =0
Tetrationato de sodio
Na,S5,0¢
Si se siguen las reglas hasta el momento para el calculo del estado de oxidacién del azufre, el

oxigeno al tener un estado de oxidacién de 2-, tendra una carga total de 12- y el sodio al ser del
grupo 1 tendra un estado de oxidacion de 1+ y una carga total de 2+

2+ 12 —
1+ 2—
Na, S, Og

Para tener una carga total de 0, la carga total de los azufres tendria que ser de 10+ y por lo
tanto el azufre tendria un estado de oxidacién de 2.5+

2+ 10+ 12—
1+ 2.5+ 2-
Na, S, O

AMD@) + 25 +(27)(6) =0

Ningun elemento puede tener un estado de oxidacion fraccionario a pesar de que las cargas
den una carga total de 0.

Para dar una explicacién se tienen que determinar los estados de oxidacidn de cada atomo a
partir de la estructura de Lewis.

:ﬁ: :ﬁ:

Na O S S S S 0] Na
. B|| . A.. ||
10 :0:

Figura 4. Estructura de Lewis del Na;S40¢
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Para determinar el estado de oxidacidn de un dtomo en una molécula se emplea la siguiente
ecuacion

Estado de oxidacion = e~ de valencia — e~ del atomo en la estructura de Lewis

Haremos el cdlculo para el dtomo de azufre. En esta estructura hay dos tipos diferentes de
azufre como se muestra en la figura 4, los azufres estan etiquetados como A y dos azufres B. El
azufre A estd enlazado a dos atomos de azufre y al tener la misma electronegatividad se reparten
los electrones del enlace, uno para cada atomo de azufre. Para determinar su estado de oxidacién
el azufre A tiene 6 electrones de valencia y 6 electrones en la estructura de Lewis, 4 electrones de
2 pares libres y 1 electrén por cada enlace por lo que el total es de 6. Lo que nos da un estado de
oxidacién de 0.

66_ de valenica __ 66_ en estructura de Lewis _ 0

El azufre tipo B tiene unido un azufre a su lado derecho, por lo que se queda con 1 electrén
proveniente del enlace S-S, por otra parte, se encuentra unido a 3 oxigenos los cuales son mas
electronegativos que el azufre por lo que se lleva a todos los electrones. Ahora para determinar su
estado de oxidacidn, el azufre tipo B tiene 6 electrones de valencia y solo tiene 1 electrén que
provino del enlace con el azufre tipo A.

68 de valenica __ 1€ en estructura de Lewis _ 5+

Se realiza un promedio de todos los estados de oxidacidn de los azufres en la molécula y da
como resultado 2.5+ y esta es la explicacién del porque anteriormente nos habia dado un estado
de oxidacidn de 2.5+ pues viene de un estudio en la estructura de Lewis.

0+0+5+5
Edo 0xd=f=2.5
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Estequiometria, relacion estequiométrica, reactivo limitante y rendimiento de
reaccion.

El trabajar con cdlculos estequiométricos implica conocer las expresiones de la concentracién
para calcular los moles, asi como pasar de masa a mol mediante la masa molar.

Hay calculos estequiométricos que se hacen con equivalentes quimicos por lo que se tiene que
saber con exactitud como obtener estos.

Es fundamental el tener las ecuaciones quimicas de las reacciones perfectamente balanceadas
ya sea al tanteo o por los métodos ion-electrén o redox.

En esta parte trabajaremos los ejercicios con reacciones ya balanceadas.

Normalmente tenemos que conocer los moles de una especie, ya sea del producto o reactivo,
y se nos preguntard la cantidad de sustancia de la otra especie que reaccionard o se formara
respectivamente.

Ejemplo:

éCuantos litros de disolucion de nitrato de plata 0.2 mol/L deben usarse para que reaccionen
completamente con 12.2 gramos de fosfato de potasio, de acuerdo con la siguiente reaccién?

3AgNO; + K3P0, —» Ag3P0, + 3KNO;

Hay que enfatizar que para cualquier cdlculo estequiométrico se deben de obtener los moles,
en este caso para la especie de la cual tenemos datos, el KsPO,. Empleando la masa molar del
fosfato de potasio:

1 mol K;PO,
mol K3P04 =12.2 g K3P04, * W = 0.0575 mol K3P04_

Con los moles de fosfato de potasio calculamos los moles del nitrato de plata, con ayuda de la
relacion estequiométrica (3 mol de AgNO; / 1 mol K3PO,):

3mol AgNO4
mol AgNO3; = 0.0575 mol K3PO, * m = 0.01725mol AgNO,

La relacion estequiométrica se obtiene de la ecuacién quimica balanceada. En donde el
coeficiente estequiométrico del nitrato de plata es 3 y el del fosfato de potasio es 1.

Con el dato de los moles de nitrato de plata ya podemos calcular el volumen que se necesita
de la disolucién de acuerdo con el siguiente célculo.

1 L disolucién
0.2mol AgNO5

volumen disolucion de AgGNO3; = 0.01725 mol AgNO5 * = (0.8625 L AgNO;
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El resultado del problema es 0.8625 L de disolucién de nitrato de plata.

Realicemos otro ejercicio:

Para el siguiente problema se nos pide calcular el rendimiento de una reaccién:
Mg(OH), + 2HCl - MgCl, + 2H,0

De acuerdo con la ecuacidn planteada, se hace reaccionar 60 g de hidréxido de magnesio de
85 % de pureza con 120 mL de disolucion de acido clorhidrico 6 mol/L. Si solo se obtienen 25 g de
cloruro de magnesio puro ¢Cual es el rendimiento de la reaccién?

Al ser un problema de estequiometria, lo primero que se tiene que hacer es calcular los moles
de ambos reactivos que nos proporciona el problema. Se requiere la masa molar del hidréoxido de
magnesio que es 58.3 g/mol.

85 g Mg(0OH), 1 mol Mg(OH),
*
100 g Mg(OH)Zimpuros 58.3 g Mg(OH)Z

mol Mg(OH), = 60 g Mg(OH); impuros * = 0.8748 mol Mg(OH),

Observar que los 60 g de hidroxido de magnesio se colocan impuros en la expresidn para que,
con la pureza, encontremos los gramos de hidroxido de magnesio puros y posteriormente los
moles de estos. Ahora calculemos los moles de HCI.

1 L disolucién 6 mol HCI

mol HClL =120 mL disolucion « 1,000 mL disolucion * 1 L disoluciéon

= 0.72mol HCI

Ahora vamos a ver cudl de estas dos especies es el reactivo limitante y para esto nos
ayudamos de los coeficientes estequiométricos de la ecuacién quimica balanceada.

Reactive Limitante Ma(oi, < 28748 MOLMg(O ), _

eactivo Limitante Mg(OH), = 1mol Mg(OH),
Reactive Limitant HC[—O'72mOIHCl—O36
eactivo Limitante T 2molHCI

Con base en las operaciones anteriores, el reactivo limitante es el acido clorhidrico; ya que es
el de menor valor y con los moles de esté se realizardan los calculos estequiométricos para
encontrar los moles de cloruro de magnesio.

1mol MgCl,

mol MgCl, = 0.72 mol HCL * > ol HC

= 0.36 mol MgCl,

Calculamos la masa tedrica que se forma de cloruro de magnesio con ayuda de su masa molar.

95.2 g MgCl,

masa tedrica MgCl, = 0.36 mol MgCl, * W

= 34.272 g tedricos MgCl,

El rendimiento de una reaccion se puede calcular con la siguiente expresion:
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o g reales
Rendimiento = ——— x 100
g teodricos

N 25 greales MgCl, 100 = 72.95 %
_ * = .
enaimiento 34272 g tedricos MgClz O

El resultado del problema es un rendimiento de 72.95 %.

En otro problema, vamos a calcular el volumen de un producto en estado de agregacidon gas
que se estd formando segun la siguiente reaccioén.

3CuS + 8HNO; — 3Cu(NO3), + 3S 4+ 4H,0 + 2NO 1

¢Qué volumen de mondxido de nitrégeno en litros se obtienen cuando se hacen reaccionar 16
g de sulfuro de cobre Il con 50 mL de acido nitrico 6 mol/L? Considera que la temperatura es de 25
°Cy una presion de 1 atm.

Primero calculamos los moles de los reactivos. En el caso del sulfuro de cobre Il requerimos de
su masa molar.

[CuS =16 g CuS : = 0.1674 mol CuS
*—1”““‘5 )
mol Cu g CuS* g mol Cu

mol HNO3; = 50 mL disolucién * = 0.3mol HNO;

1,000 mL disolucion * 1 L disolucién

Determinemos quien es el reactivo limitante y para esto nos ayudamos de los coeficientes
estequiométricos.

0.1674 mol CuS

Con base en las operaciones anteriores, el reactivo limitante es el acido nitrico y con los moles
de este se realizaran los calculos estequiométricos para encontrar los moles de mondxido de
nitrégeno.

2mol NO

NO = 0. HN — = 0. N
mol NO = 0.3mol 03*8molHN03 0.075mol NO

Haremos la consideracién de que este gas se comporta de manera ideal (gas ideal), por lo que
utilizaremos la ecuacion general correspondiente.

PV = nRT
Despejando el volumen nos queda de la siguiente manera:
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_nRT _ (0.075mol NO) (0.082 %) (25 + 273.15)K

=1.8336 L
P 1atm

La respuesta al problema es 1.8336 L de mondxido de nitrégeno.

A continuacién, resolveremos un ejercicio mediante equivalentes quimicos para la siguiente
reaccién quimica:

H,S0, + 2NaOH — Na,S0, + 2H,0

¢Qué volumen de disolucion de &acido sulfurico 0?1 N se requiere para neutralizar
completamente 50 mL de hidréxido sodio 0.2 N?

Entre el acido sulfurico y el hidroxido de sodio, reaccionan 1 equivalente quimico de cada
especie, por lo que la ventaja de resolver este problema por equivalentes quimicos es que no
necesitamos los coeficientes estequiométricos para nuestras operaciones. Se obtienen los
equivalentes quimicos de NaOH:

1 L disolucién 0.2 EQ NaOH

EQ NaOH = Ldi 6
Q Na0 50ml disolucion * 1,000 mL disolucién 1L disolucion

= 0.01 EQ NaOH

Cuando se resuelve un ejercicio con equivalente quimico EQ, la relacién siempre es que 1 EQ
de una especie es a 1 EQ de la otra especie:

EQ H,50, = 0.01 EQ NaOH ! 2 4—001E(2H50

f— . F R — .

2z ¢ 1 EQ NaOH zoTa

Vol disolucion H,S0, = 0.01 EQ H,SO. 1L disolucio = 0.1 L disolucié
-_— . *—— .

olumen disoluciéon H,S0, Q H,S0, 01 S0, isolucion

El resultado para este ejercicio es 0.1 L de disolucidn.

Ahora resolveremos un problema de una reaccién redox de dos maneras diferentes, mediante
mol y mediante equivalentes quimicos.

2KMnO, + 5H,0, + 3H,S0, - 2MnS0, + 50, + K,S0, + 8H,0

¢Cudl es el porcentaje masa-volumen de una disolucion de perdxido de hidrégeno cuando se
toman de esta 2.5 mL y se hacen reaccionar con 6.5 mL de permanganato de potasio 0.1 mol/L?

Primero lo resolveremos este problema empleando mol, para esto encontremos la cantidad
de sustancia de permanganato de potasio.

1 L disol 0.1 mol KMnO,

mol KMnO, = 6.5mL disol * 300 reol * 1L disol

= 6.5x10"* mol KMnO,

Con la relaciéon estequiométrica, se calculan los moles del perdxido de hidrégeno y
posteriormente el %m/v:
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5mol H,0,

| H,0, = 6.5x10~* mol KMnO,  ——— 22
ot 2% X e S ol KMno,

= 1.625x1073 mol H,0,

34 g H,0, 1

%m/v Hy0, = 1.625x107% mol Hy0, + 1mol H,0, "25mL disolucion

* 100 = 2.21 %m/v

Se requirié de la masa molar del agua oxigenada la cual es 34 g/mol para calcular el %$m/v el
cual fue de 2.21.

Veamos cdmo se puede resolver el mismo ejercicio equivalentes quimicos.

Lo primero es encontrar la concentracion normal del permanganato de potasio, para ello nos
auxiliaremos de la semirreaccién de reduccion:

MnO,” + 8H* + 5¢~ - Mn?* + 4H,0

0.1 mol KMnO, 5EQ KMnO,

N de KMnO, =
¢ s 1 L disolucién >klmol KMnO,

= 0.5Nde KMnO,

En este caso, el nUmero de electrones que se estan intercambiando corresponde al nimero de
equivalentes #eq del permanganato de potasio que lo utilizamos para obtener la concentraciéon
normal. Ahora calcularemos los equivalentes quimicos del permanganato de potasio y del agua
oxigenada.

1L disol 0.5EQ KMnoO,
*
1,000 mL disol 1L disol

EQ KMnO, = 6.5 mL disol * = 3.25x1073 EQ KMnO,
1EQ H,0,

EQ H,0, = 3.25x1073 EQ KM —_—
Q H,0, = 3.25x10 Q 1104*1]501{1\4710‘L

= 3.25x1073 EQ H,0,

Entonces vamos a calcular la masa de agua oxigenada que hay en 3.25x10° EQ por lo que
necesitamos encontrar su nimero de equivalentes y su masa equivalente. Para esto escribimos la
semirreaccion de oxidacién la cual involucra al perdxido de hidrégeno:

H,0, - 2H + 0, + 2e~
El #eq para el H,0, es 2 EQ/mol:

34 gH,0, 1molH,0,
*k
1mol H,0, 2EQH,0,

masa equivalente H,0, = =17 g/EQ H,0,

Una vez que se obtuvo la masa equivalente, se calculas los gramos de perdxido de hidrégenoy
el %m/v para esto se requirié de su masa molar:

179 H,0
97252 _ ,.05525 g H,0,

H,0, = 3.25x10"3 EQ H,0, * ——————=
g 00U, X Q H, 2*1EQH202
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0.05525 g H,0,
2.5 mL disolucion

%m/v H,0, = * 100 = 2.21 %m/v

El resultado nuevamente nos da 2.21 %m/v de agua oxigenada.
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Equilibrio quimico, ley de accidn de masas, principio de Le Chatelier y constante de
equilibrio.

Para el estudio del tema de equilibrio quimico, nos vamos a apoyar en la ecuacidon quimica de
la reaccidon mas sencilla:

Vi

aA bB

V2

En donde el reactivo A esta formando al producto B y cuyos coeficientes estequiométricos son
a y b, la doble flecha significa que es una reaccién reversible, es decir, al momento en que se
forman los productos también se forman los reactivos. El equilibrio quimico se da en reacciones
reversibles.

[Concentracién]T
"Equilibrio quimico"

ViTV2 Reactivo A

Producto B

-
v

tiempo
Figura 5. Cambio en la concentracién de Ay B a través del tiempo

En la figura 5, se muestra la variacién de las concentraciones tanto del reactivo A como del
producto B a través del tiempo en una reaccidén reversible. Como puede observarse, en un
momento dado las concentraciones ya no cambian, en ese momento estamos en el equilibrio
quimico. El equilibrio quimico se presenta cuando:

e Las concentraciones de reactivos y productos no cambian

e Lavelocidad de reaccién v; es igual a la velocidad de reaccion v,
e Hay ruptura y formacién de enlaces quimicos en todo momento
e Hay un proceso dindmico reversible

La velocidad de reaccion v; se refiere a la velocidad en que se forman los productos, mientras
que la velocidad de reaccién v; se refiere a la velocidad en que se forman los reactivos. Estas estan
en funciéon de las concentraciones de A y B respectivamente, y de los coeficientes
estequiométricos, tal como se muestra a continuacién.
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v, o« [A]®

vy = ki [A]* ... (7)
v, o [B]?

vy = kp[B]” ... (8)

En el equilibrio quimico la velocidad de reaccién v; es igual a la velocidad de reaccién v;,
entonces igualando las ecuaciones (7) y (8) nos queda de la siguiente manera:

kl[A]a = kz[B]b

ky _ [BI?
ky  [A]°

En esta ultima expresién hemos encontrado lo que se conoce como la constante de equilibrio
K, y como indica la ley de accidon de masas, la constante de equilibrio en una reacciéon quimica
reversible es igual a la concentracidn de los productos elevados a su coeficiente estequiométrico
entre la concentracidn de los reactivos elevados a su coeficiente estequiométrico. También como
podemos observar, estd en funcién de las constantes de velocidad de reaccién k; y k.

kLB

K= e

Si a una reaccidn quimica reversible en equilibrio, se le modifica alguna de las
concentraciones, el valor numérico de K no cambia, pero este efecto del cambio de
concentraciones en el equilibrio desplazara a reactivos o productos dependiendo si se aumenta o
disminuye la concentracién de los reactivos o de los productos.

Si aumentamos la concentracién de los reactivos, la velocidad de reaccién v; aumenta y por lo
tanto el equilibrio se desplazara a los productos, de igual forma si se aumenta la concentracion de
los productos, la velocidad de reaccidén v, aumenta y por lo tanto el equilibrio se desplazara a los
reactivos. Por otra parte, si se disminuye la concentracidon de los reactivos, la velocidad de
reaccion v, serd mayor a la velocidad de reaccién v; y por lo tanto el equilibrio se desplazara a los
reactivos, de igual forma, si se disminuye la concentracion de los productos, la velocidad de
reaccion v, serd menor a la velocidad de reaccién v;y por lo tanto el equilibrio se desplazara a los
productos.

En un momento dado y aunque se varien las concentraciones de los productos y/o reactivos
en la reaccion quimica, enfatizar que el valor numeérico en la constante de equilibrio no cambia. Sin
embargo, al modificar la temperatura de la reaccion, el valor numérico de la constante cambiard a
un valor mayor o menor que dependera si la reaccion es exotérmica o endotérmica. En el siguiente
esquema, se muestra cuando una reaccion es exotérmica o endotérmica.
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AE = Ef—Eo = (-) AE =Ef—Eo = (+)
Exotérmico Endotérmico
Esquema 4. Perfiles del cambio de energia en funcidn del tiempo para una reaccién quimica
reversible.

La constante de velocidad de reaccidn esta relacionada con la energia de activaciéon Ea segun
la siguiente expresion:

_Ea
k =Ae RT

En esta ecuacidon A es un valor propio de la funcidn que se relaciona con la probabilidad de
colisiones entre las moléculas de la reaccidon quimica, R es la constante universal de los gases, T es
la temperatura y Ea es la energia de activacidn. Entonces en esta expresidon al estar presente la
temperatura esta puede cambiar el valor de la constante de velocidad de reaccidn y por lo tanto
cambiar el valor numérico de la constante de equilibrio. Para saber el efecto de la temperatura en
una reaccién quimica reversible tenemos que saber si esta es exotérmica o endotérmica.

En el siguiente ejercicio veamos el efecto de la temperatura en una reaccién exotérmica.

Vi

aA bB +Q

V2

Q representa el calor liberado por la reaccidn y se coloca en los productos para representar a
una reaccion exotérmica. Al aumentar la temperatura el valor de v, aumenta, por lo tanto, el valor
de la constante de velocidad de reaccidon 2 incrementa su valor (kz), en consecuencia, el valor
numérico de la constante de equilibrio (K) disminuye como se muestra en las siguientes
expresiones

v, = k,[B]? v, T por lo tanto k, 1

k —
K= k—l como aumenta kz, K disminuye
2

Hagamos el mismo ejercicio, pero ahora con una reaccién endotérmica.
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Vi

Q+aA bB

V)

Q representa el calor absorbido por la reaccién, por este motivo se coloca de lado de los
reactivos en la ecuacién quimica (reacciéon endotérmica), al aumentar la temperatura el valor de v,
aumenta, por lo que la constante de velocidad de reacciéon 1 incrementa su valor (k;), en
consecuencia, el valor numérico de la constante de equilibrio (K) aumenta como se muestra en las
siguientes expresiones

v; = k,[A]* v, T por lo tanto k; T

k
K = = como aumenta ki, K aumenta
2

El efecto de la presidn en reacciones quimicas reversibles solo afectara a las especies en fase
gaseosa y se debe de considerar los coeficientes estequiométricos de estas. En la siguiente
ecuacion quimica tenemos 2 mol de A y 4 mol de B, imaginemos un sistema cerrado, tal como se
muestra en la figura 6.

2A(g9) 2 4B(9)

2A 4B

( ) 2A 4B

. J . J
Figura 6. Representacion de un sistema cerrado en donde se observa un aumento de presién

(disminucion del volumen). Los circulos azules representan la cantidad de sustancia de Ay los
rojos de B.

Al aumentar la presion disminuye el volumen del sistema, la probabilidad de colisiones sera
mayor del lado de los productos por el hecho de haber mas especies, por lo que el equilibrio
favorecera hacia la formacién de los reactivos.

Veamos otro ejercicio, en donde tenemos tres moles de reactivos A para formar un mol de
producto B.

3A(g) 2 B(g)
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3A 1B
3A 1B 4 \ 4 \

Q0 Q Q|-
. J . J
Figura 7. Representacion de un sistema cerrado en donde se observa una disminucidén de la

presion (aumenta volumen). Los circulos azules representan la cantidad de sustancia de Ay los
rojos de B.

Si se disminuye la presion es como si aumentara el volumen del sistema, por lo que el
equilibrio favorecerd hacia los reactivos. Como se puede observar en las figuras 6 y 7, es muy
importante considerar cudntas especies hay en estado gas tanto en reactivos y productos, y saber
predecir hacia donde se desplaza el equilibrio.

Para ecuaciones quimicas reversibles que contengan al menos una especie en estado de
agregacion gas, hay una constante de equilibrio para sistemas gaseosos Kp.

aA(g) 2 bB(g)

P

Kp=—.
p PAa

.(9)

Esta constante de equilibrio de sistemas gaseosos (Kp) estd en funcién de las presiones
parciales de las especies gaseosas y de sus coeficientes estequiométricos, obedeciendo la ley de
accion de masas. Ahora vamos a establecer la relacién que existe entre Kp y K, asumiremos
comportamiento ideal de las especies gaseosas. Considerando a la especia A tenemos la ecuacién
de gas ideal:

PAV = TlART

Despejamos la presion parcial Pa y sustituimos el termino ns/V por [A]:

Ny
P, = —RT
ATy

P, = [A]RT ...(10)
Se realiza el mismo procedimiento matematico para obtener presién parcial de B:
Pg = [B]RT ...(11)

Sustituyendo las ecuaciones 10y 11 en 9, es decir, las presiones parciales de Ay B en Kp nos
queda lo siguiente
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= UBIRT)” _ [BI°(RT)"
P = WAIRT)® ~ TAJ°(RT)®

= K(RT)*~..(12)

Con esta ultima expresion podemos transformar Kp en K o viceversa. A continuacién, haremos
ejercicios para escribir de manera correcta expresiones de ambas constantes de equilibrio para
diferentes reacciones quimicas y la relacién que hay entre ellas

CaC05(g) 2 Ca0(s) + CO,(9)

(€02 . _ Peo,

————; Kp=——2-; Kp=KQRT)'"' =K
[CaCO3] Pcaco,

En el anterior ejercicio se debe notar que no se coloca la concentracion del CaO ya que es un
solido porque su valor es de uno. Toda sustancia en estado de agregacién solido su valor de
concentracién es de uno y no se coloca en la expresidon de la constante de equilibrio. Para
determinar la relacién entre K y Kp, solo se utilizan los coeficientes estequiométricos de las
especies en estado gas. Para terminar de comprender, tenemos el equilibrio para formar
tetracarbonilniquel a partir de niquel y mondxido de carbono.

Ni(s) +4C0(g) 2 Ni(C0)4(g)

[Ni(CO)4] Kp=PNi(CO)4.
[col* ' Pt

Kp = K(RT)'™* =K(RT)™3

Notar en el siguiente ejercicio que el valor de 6 es la suma de 1 mas 5, que son los coeficientes
estequiométricos de los productos I, y CO; respectivamente

5C0(g) +1,05(s) 2 I,(g) + 5C0,(g)

[12][CO,]° P, Pgo,
K=—"—2—;Kp= ; Kp = K(RT)®> = K(RT)
[COT° P2,

Ca(HCO3),(ac) & CaCO5(s) + H,0(l) + CO(g)

k=9 b kp= K(RT)'™° = K(RT)
[Ca(HCOg)," P = Te0r 7P

El agua H,O (/) se considera un liquido puro y su valor de concentracidn es de uno. La
concentracién de todos los liquidos puros vale 1

AgCl(s) 2 Ag™*(ac) + Cl~(ac)
K =[Ag™][Cl7]

Kp no hay ya que no hay especies gaseosas
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En conclusién, no se colocan concentraciones de especies en estado sélido ni liquidos puros,
porque vale 1y por lo tanto no se tienen que colocar en la expresidn de la constante de equilibrio.
Como ya se habia comentado, en la Kp solo se colocan especies gaseosas, b es la suma de los
coeficientes estequiométricos de especies gaseosas en los productos y a es la suma de los
coeficientes estequiométricos de especies gaseosas en los reactivos.

Ahora calcularemos las concentraciones de las especies al equilibrio conociendo Ia
concentracién inicial y la constante K o Kp

Ejercicio:

Se tiene 1 mol de COCI; en un contenedor cerrado de 25 L. El valor de Kp a 400 °C es de 0.0442
atm. Calcular la concentracién de todas las especies al equilibrio.

COCly(g) 2 CO(g) + Cly(9)

Una manera de resolver el problema es obteniendo el valor de K a partir de Kp, por lo que
despejamos K de la expresion 12:

K= Kp _ 0.0442 atm — 0.0008
T (RT)b-a L atm I
(RT) ((0.082 -2 (400 + 273.15)K)2"1

Se desarrolla una tabla de variacion de especies en donde colocamos la concentracién de las
especies en unidades mol/L. Sabemos que la concentracion inicial del COCl, es 0.04 mol/L (a partir
de los datos iniciales).

COC'z ‘—7 co + Clz
Inicio 0.04
Reacciona X
Equilibrio 0.04-x X X

Escribimos la expresidon de la constante de equilibrio y sustituimos la concentracién de la
especie por el término que tenemos al equilibrio segiin nuestra tabla de variacidon de especie y el
valor de K:

_leo]lc,] ()
K= [coCl,]  (0.04—x) 0.0008

Se desarrolla el algebra para tener una ecuacidn que se iguala con cero en donde podemos
encontrar las raices de x.

x% +0.0008x — 3.2x1075 = 0
x; = 0.0053; x, = —0.0061

Tomamos el valor positivo por lo que las concentraciones al equilibrio son:
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e [COCl;]=0.04-x = 0.04-0.0053 = 0.0347 mol/L
e [CO]=x=0.0053 mol/L
e [Cl;] =x=0.0053 mol/L

Ahora vamos a calcular el grado de disociacion, por lo que necesitamos la concentracion al
equilibrio de alguno de los productos y la concentracidn inicial del reactivo.

Grado de disociacié —0'0053m0l/L—01325
rado ade adisociacion = 0.04mol/L = V.

Si el grado de disociacién lo multiplicamos por 100 obtenemos el porcentaje de disociacion
que es 13.25 %.

En este ejercicio se calculd el grado de disociacidon, pero dependiendo la reaccidn quimica, se
puede calcular el grado de hidrélisis o grado de conversién, a final de cuentas la manera en la que
se calculan estos tres grados es la misma.

A 2 B+ C Grado de disociacion
A+ H,0 2 B+ C Grado de hidrélisis
A+ B 2 C+ D Grado de conversion

El grado de disociacion, el grado de hidrélisis y el grado de conversién tienen un valor que va
de 0 al 1, lo cual significa que, si tiene un valor de 1, todos los reactivos pasaron a ser productos y
si el valor es 0 querra decir que no hubo conversidn a productos.

Vamos a ver un nuevo ejercicio para obtener el valor numérico de la constante de equilibrio.

Ejercicio:

Se tiene una sustancia X en medio acuoso con una concentracion inicial de 2 mol/L y al llegar
al equilibrio solo se tiene la mitad de lo que habia inicialmente. El equilibrio esta dado por la
siguiente ecuacion quimica:

X(ac) 2 3Y(ac)

Se elabora una tabla de variacién de especies para calcular las concentraciones al equilibrio de
reactivo y del producto.

X s 3Y
Inicio 2 mol/L
Reacciona 1 mol/L
Equilibrio 1 mol/L 3 mol/L

Dado que el problema nos menciona que al equilibrio solo se tiene la mitad de lo que habia
inicialmente, dividimos la concentracién inicial entre dos para saber la cantidad que se tiene y al
mismo tiempo que reacciona de la especie X. Ahora bien, para saber la concentracidon que se ha
formado de producto haremos uso de la relacién estequiométrica tomando en cuenta la cantidad
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de reactivo que estd reaccionando y los coeficientes estequiométricos tanto del producto deseado
como del reactivo.

1mol X 3molY
%
1L disolucion 1mol X

mol/L al equilibrio deY = =3mol/LdeY

Teniendo los valores de concentracidn al equilibrio podemos hacer el cdlculo de la constante
de equilibrio de la siguiente manera:

_ P _IBP _
K=~ =

Por ultimo, haremos un ejercicio con gases en el que tenemos inicialmente 1 mo/ de hidrégeno
gaseoso y 1 mol de bromo gaseoso. Al alcanzar el equilibrio se obtiene como producto 1.957 atm
de presién parcial de bromuro de hidrégeno. Todo se lleva a cabo en un sistema cerrado de
volumen de 1 L y temperatura de 300 °C. Con todos estos datos, calcular la constante de
equilibrio. La reaccién quimica es la siguiente:

Hy(g) + Bry(g) 2 2HBr(g)

De nueva cuenta haremos una tabla de variacidon de especies para resolver este ejercicio. Esta
tabla de variacién de especie la realizaremos ahora con cantidad de sustancia y no con
concentracién

H; + Br, s 2HBr
Inicio 1 mol 1 mol
Reacciona
Equilibrio 1.957 atm

Con ayuda de la ecuacion de gas ideal, calcularemos los moles de bromuro de hidrégeno para
posteriormente calcular la cantidad de sustancia que ha reaccionado de los reactivos.

RT (1.957 atm)(1 L)
n= v = T aim = 0.0416 mol
((0.082 m)(300 + 273.15)K)

Para saber los moles que han reaccionado tenemos que hacer uso de la relacién
estequiométrica:

1 mol Br,

mol BTZ = 0.0416 mol HBr * m

= 0.0208 mol Br,

Los moles que reaccionan de Br, son los mismos de H, ya que sus coeficientes
estequiométricos son 1 y 1 respectivamente. Para conocer los moles al equilibrio solo sera
necesario restar los moles que tenemos inicialmente con los que han reaccionado, con esto la
tabla de variacidn de especies nos queda de la siguiente forma:
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Hz + Brz S 2HBr
Inicio 1 mol 1 mol
Reacciona 0.0208 mol 0.0208 mol
Equilibrio 0.9792 mol 0.9792 mol 0.0416 mol

El cdlculo de la constante de equilibrio es:

0.0416 mol.,
_ ( 1L )
" 0.9792 mol., ,0.9792 mol
1 )7 )

K = 0.00181

Por ultimo, vamos a practicar cdmo escribir las expresiones matematicas, en diferentes
condiciones, para la constante de equilibrio de la siguiente reaccion:

2NO(g) + Br,(g) 2 2NOBr(g)

En donde inicialmente tenemos las concentraciones de 1 mol/L para nuestros reactivos. Para
ello vamos a realizar una tabla de variacidén de especies:

2NO + Br; s 2NOBr
Inicio 1 mol/L 1 mol/L
Reacciona 2X X
Se forma 2x
Equilibrio 1-2x 1-x 2x

Los valores de la cantidad que reaccionan son debido a los coeficientes estequiométricos, 2x
para NO y x para Br, respectivamente. Las expresiones al equilibrio resultan de restar la
concentracién del inicio menos la concentracidon de lo que esta reaccionando. Por lo tanto, la
expresion matematica de la constante de equilibrio queda de la siguiente forma:

_ [NOBr]? (2x)?
~ [NOP2[Bry]  (1—2x)2(1—x)

Para esta misma reaccién, encontremos la expresion matematica de la constante de equilibrio,
pero ahora considerando que hay inicialmente 1 mol/L tanto de los reactivos como de NOBr por lo
que nuestra tabla de variacidn de especies quedara de la siguiente manera:

2NO + Br s 2NOBr
Inicio 1 mol/L 1 mol/L 1 mol/L
Reacciona 2x X
Se forma 2%
Equilibrio 1-2x 1-x 1+2x

Se puede observar en la tabla de variacion de especies que para los reactivos no hubo
modificaciones (reacciona 2x para NO y x para Br, respectivamente), para el producto NOBr lo que
se coloca en el rengldn “se forma” es 2x que es debido al coeficiente estequiométrico de este. Asi
mismo, para el equilibrio, el producto se estd formando, por lo que se tendrd que sumar la
concentracidén inicial mas lo que se estd formando, a diferencia de los reactivos que se estan
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consumiendo y es por ello por lo que se resta lo inicial menos lo que reacciona, de esta manera la
expresion de la constante de equilibrio queda:

[NOBr]>  (1+2x)°

[NOJ?[Br,] (1 —2x)?(1—x)

Para hacer este tema mas interesante, vamos a hacer uso del principio de Le Chatelier
teniendo la siguiente reaccién con las concentraciones al equilibrio

2IF; s I, + 3F,
Equilibrio 0.9 mol/L 0.1 mol/L 0.1 mol/L

Todas las sustancias estdn en estado gaseoso. Este es un sistema cerrado que estd en un
volumen de 2 L y se le agrega 0.2 mol de IF; por lo que la concentracién agregada sera de 0.1
mol/L, por lo que se altera el equilibrio. Al haber alterado el equilibrio agregando una
concentracién a nuestro reactivo, se necesita plantear una tabla de variacidn de especie colocando
los datos de concentracién derivados de esta alteracion. En especifico para IF3, la concentracién al
inicio es la suma de 0.9+ 0.1:

21F3 s I, + 3F,
Inicio 0.9+0.1=1 mol/L 0.1 mol/L 0.1 mol/L
Reacciona 2X
Se forma X 3x
Equilibrio 1-2x 0.1+x 0.1+3x

Hay que recordar que, al haber agregado una concentracién en el reactivo, el sistema se
favorece a la formacion de los productos por lo que nuestro reactivo se consume y se forman los
productos. De esta manera la expresion matematica de la constante de equilibrio queda:

_[LIIREP (014 x)(0.1 4 3x)3
S URBPE T (1-2x%)?

Ahora bien, ¢Cémo quedara la expresion de la constante de equilibrio si en vez de agregar 0.2
mol de IF; le agregamos 0.2 mol de |,? Antes de agregar la cantidad de sustancia de I, las
concentraciones al equilibrio son:

2|F3 : I, + 3Fz
Equilibrio 0.9 mol/L 0.1 mol/L 0.1 mol/L

Colocamos nuestra tabla de variacidon de especie haciendo el ajuste de las concentraciones al
equilibrio observando que la concentracidn inicial de I, es la suma de 0.1 + 0.1:

2IF; s I, + 3F,
Inicio 0.9 mol/L 0.1+0.1=0.2 mol/L 0.1 mol/L
Reacciona X 3x
Se forma 2%
Equilibrio 0.9+2x 0.2-x 0.1-3x
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El sistema se desplaza hacia los reactivos debido a la adicién en la concentracion de uno de los
productos por ello ahora en los productos hay una disminucién en la concentracidn, se consumen,
y en el reactivo aumenta, se produce:

LR (02—-x)(0.1—3x)3
T IR)E (0.9 + 2x)2
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Equilibrio acido-base

Para el estudio del equilibrio acido base, comenzaremos por definir qué es un 4cido vy
usaremos la definicién de Arrhenius.

Un acido es aquella especie que en medio acuoso se puede disociar en iones H* y en A". Se
puede representar la reaccién quimica de disociacién con la siguiente ecuacidn quimica:

HA2 HY+ A~

Esta reaccidn es la disociacion de un acido en medio acuoso, en donde HA es el acidoy A" es su
base conjugada y su constante de equilibrio Ka se llama constante de acidez.
[HT][A7]
[HA]

Se considera un acido fuerte aquel que se pueda disociar mas, es decir, valores grandes de Ka,
ya que las cantidades de las concentraciones de los productos son mayores a la de los reactivos.

El operador “p” aplica para el logaritmo negativo del argumento, por lo que el pKa queda de la
siguiente manera:

pKa = —logKa
Por lo tanto, un acido fuerte tendra valores altos de Ka y valores bajos de pKa.
Ahora bien, usando la definicion de Brgnsted-Lowry, una base es aquella especie que acepta
un ion H* el cual va a ser aportado por las moléculas de agua. El equilibrio se representa de la
siguiente manera:

A +H,0 2HA+ OH™

Esta ecuacién quimica representa la reaccién de hidrélisis de una base en donde A" es la base y
HA es su acido conjugado y podemos plantear su constante de basicidad llamada Kb.

Una base fuerte es aquella que se va a hidrolizar mas, es decir, tendrd valores grandes de Kb,
ya que las cantidades de las concentraciones de los productos son mayores a la de los reactivos.

El operador “p” aplica el logaritmo negativo al argumento, por lo que el pkb se define de la
siguiente manera:

pKb = —logKb

Entonces una base fuerte tendrd valores altos de Kb y valores bajos de pKb.
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Para los acidos, en el equilibrio de disociacién, la concentracién de los iones H* nos dira si el
acido es fuerte o débil y para las bases, en el equilibrio de hidrdlisis, sera la concentracién de los
iones OH" la que dira si la base es fuerte o débil. Un acido sera fuerte si la concentracién de H* es
grande o el pH es bajo, (sabiendo que pH=-log[H'], ecuacién de Sorensen), y una base se
considerard fuerte si la concentracion de OH" es grande o pOH es bajo, (sabiendo que la férmula
para calcular pOH es pOH=-log[OH"]).

El agua interviene en el equilibrio dcido-base debido a sus propiedades de esta. La reaccién de
autodisociacién del agua se representa con la siguiente ecuacion:

H,0 2 H* + OH™

Esta reaccion tiene una constante de equilibrio Kw (constante de auto disociacién del agua. El
subindice w es por la palabra water en inglés) y tiene un valor de 10'* a temperatura y presidn de
25 °Cy1atm.

Para explicar cémo se relacionan los equilibrios de un acido y de una base, usaremos las
expresiones que conocemos para Ka y Kb donde:

_[A7][H*] [HAl[OH-] _ ..
Ka* Kb = THA] * 4] = [H*][OH™] = Kw

Kw = Ka Kb =107 . (13)
Aplicando el operador “p” a Kw

pKw = —logKw = 14

Con esta féormula, haciendo algebra y aplicando leyes de logaritmos encontramos la relacion
entre pH, pOH 'y pKw

Kw = [H*][OH]
logkw = log {[H*][OH]}
logkw = log[H*] + log[OH™]
—logKw = —log[H"] — log[OH ]
pKw = pH + pOH = 14

De la misma manera, a partir de la expresion 13, se realiza un tratamiento matematico para
obtener la relacidn entre pKw, pKa y pKb

Kw =Ka*Kb =10"1

pKw = pKa + pKb = 14
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La escala de pH es una recta numérica que se puede entender mediante el equilibrio de auto
disociacion del agua. Se acota entre los valores de 0 y 14.

H,0 2 H* + OH~
Kw = [H*][0H"] = 10714

Considerando a las concentraciones de los iones H* y OH" son iguales de tal manera que el
producto resulte en el valor de Kw:

Kw = (1077)(1077) = 10~

Tenemos que en el valor de pH igual a 7 la concentracién de iones hidrégeno e hidroxilo es la
misma por lo que tendremos un pH neutro. Para valores de pH entre 0 y menores que 7, la
concentracién de H* es mayor a la de OH’, por lo que tendremos un medio acido. De igual manera,
en valores de pH mayores que 7 y hasta 14 la concentracion de OH" es mayor a la de H*, por lo que
tendremos un medio bdsico.

[H']>>[0H] [H]<<[OH]

A A
s N/ N
| | | » pH
| acido | base |
l 14
[H']=[0H]
neutro

En la misma escala de pH, en el valor de 0 se coloca arriba a la especie H* y en la parte inferior
al agua, en el valor de 14 en la parte inferior a los OH" y en la parte superior al agua, en otras
palabras, se colocan a los acidos en la parte superior de la escala y en la parte inferior a las bases.
Recordando el equilibrio de disociacién del acido HA, pondremos al 4cido y su base conjugada en
la escala de pH exactamente en su valor de pKa, y asi sucesivamente con otros acidos y bases tal
como se muestra en la siguiente escala.

H* HB HA H,0  Acidos (+)=<=——()
| | | |
» pH
| | | |
0 pKa, pKa, 14
H,O B- A" OH Bases (-) —(+)

Con base en la escala de pH, podemos ver que la fuerza de los acidos aumenta de derecha a
izquierda. Entre el dcido HB y el acido HA, aquel que tiene mayor fuerza es el dcido HB ya que esta
mas a la izquierda en la escala. El acido mas débil de todos los acidos es el agua.
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Con respecto a la fuerza de las bases, a diferencia de los acidos, crece de izquierda a derecha.
Entre la base B" y A, la mas fuerte es la A" ya que esta mas a la derecha, es decir, mas cercana al
valor de 14 y la base mas débil es el agua que esta en la posicion 0.

Observemos que el agua, en un equilibrio, se encuentra como una base y en otro equilibrio
como un acido. A estas especies se les llaman “anféteros”.

Cuando se resuelve un problema de un equilibrio acido-base, se recomienda escribir la escala
de pH colocando a los acidos y a las bases que se usaran, dentro de la escala, escribiendo ademas
sus valores de pKa, si nos dan valores de Kb o incluso pkb, debemos de calcular el de pKa a partir
de los valores anteriores.

Esta es una escala de pH en donde tenemos pares acido base, en el valor de 4.76 corresponde
al 4cido acético y su base conjugada el ion acetato y en el valor de 9.24 es del ion amonio y de su
base conjugada el amoniaco.

H" AcOH NH,* H,0
| | | L
pH
| | | |
0 4.76 9.24 14
Hzo AcO NH3 OH"

La férmula para calcular el valor de pH de un acido es la siguiente:
pH = —log [H*] ... (14)
Y para una base la formula es:
pH = 14 4+ log[OH™] ... (15)
Antes de empezar el calculo de pH, vamos a definir qué es un acido fuerte. Todos los acidos
fuertes se colocan en una escala de pH en el valor de 0 y se representan con la especie H*. Se dice
que un acido es fuerte porque todo se disocia en H* y en su anién correspondiente, por ejemplo, el

acido nitrico en disolucidn acuosa, su reaccidn de disociacidn es el siguiente:

HNO; 2 H* + NO3~
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Otros ejemplos de acidos fuertes son:

e Acido perclérico
HCLO, 2 H* + Cl0o,~

e Acido clérico
HClO5 2 H* + ClO5~

e Acido bromhidrico
HBr 2 HY + Br~

e Acido sulfurico (primera disociacién)
H,S0, @ H* + HSO,~

e Acido clorhidrico
HCl2 HT +Cl™

Para un acido fuerte como el acido clorhidrico, la concentracidn inicial del acido serd igual a la
concentracion final de H*. Si el cido tiene una concentracién de 0.1 mol/L y utilizando la expresién
14, el cdlculo de pH es:

pH = —log[0.1] =1

Un acido débil es un acido que en disolucién acuosa no se disocia por completo. A diferencia
de los acidos fuertes, la concentracién de los iones hidrogeno serd menor que la concentracién del
acido, por lo que para calcular el pH tenemos que desarrollar el equilibrio de disociacion del acido
débil.

Para este ejemplo calcularemos el pH de una disolucién de acido acético a una concentracién
de 0.1 mol/L, su valor de pKa es de 4.76 y con estos datos desarrollaremos el equilibrio.

AcOH s AcO + H*
Inicio 0.1 mol/L
Reacciona X
Equilibrio 0.1-x X X

Recordemos que, para el célculo de pH, debemos encontrar el valor de la concentracion de H*
al equilibrio y para ello necesitamos la expresion de la constante de acidez.

_[AcO7][HY] () AP

— — — 10—4.76
[AcOH] 01—-x 101—x

Desarrollando el algebra, multiplicamos de ambos lados de la igualdad por el denominador
para tener una ecuacion de segundo grado e igualamos a cero.

x2 — 10—5.76 _ 10—4.76x
x*4+107*76x = 107>7¢ = 0
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Se obtiene una ecuacidn de 22 grado y las dos raices de esta ecuacién son:

{x1 = 1.3096x1073
x, = —1.33x1073

Tomamos el valor positivo y directamente x es el valor de la concentracién en mol/L de H*y el
calculo del pH queda asi:

pH = —1og[1.3096x1073] = 2.88

Como pudimos observar, hay diferencias en el valor de pH entre un acido fuerte y un acido
débil, a pesar de tener la misma concentracién, el acido fuerte tiene un pH mas bajo en
comparacién del acido débil, esto debido a la disociacién total del acido fuerte y a la disociacidon
parcial del acido débil.

Ahora hablaremos sobre dos conceptos importantes, la acidez total y la acidez libre.

La acidez total se refiere a la concentracidon del acido y la acidez libre se refiere a la
concentracién de los iones H*. Para un acido fuerte, al ser igual la concentracion del acido que de
los iones H*, la acidez total es igual a la acidez libre. Para un acido débil, la acidez total es mayor a
la acidez libre, esto debido a que la concentracion del adcido es mayor a la de los iones H*. A la
misma concentracion, la acidez total para un acido fuerte es la misma que para un acido débil.

Continuando el ejemplo del acido acético, podemos calcular el grado de disociacién como ya
lo habiamos visto anteriormente, con la concentraciéon de los iones hidrégeno al equilibrio entre la
concentracién inicial del acido.

[H* Jequitibrio _ 1.3096x1072 mol/L
Ca inicial 0.1 mol/L

Grado de disociacion = =0.0131

Y el porcentaje de disociacién se obtiene multiplicando por 100 el grado de disociacion
% disociacion = Grado de disociaciéon * 100 = 1.3096 %

Calculemos ahora el pH de un acido muy diluido, por ejemplo, acido clorhidrico con una
concentracion de 10° mol/L, empleando la ecuacién 14 tenemos:

pH = —log[107°] =9

¢Un acido puede tener un pH basico? émayor que 7? La respuesta es no, recordemos que los
acidos solo pueden tener un pH entre 0 y 7 y una base entre 7 y 14 por lo que el acido clorhidrico
no puede tener un pH de 9.

Cuando se tienen concentraciones menores a 10° mol/L tenemos una concentracién muy
diluida por lo que no solo los iones hidrogeno del acido impactan al valor de pH, sino también los
provenientes de la disociacion del agua, entonces para calcular el pH tendremos que desarrollar el
principio de electroneutralidad, asi como el balance de materia.
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Primero para el balance de materia tenemos la disociacién del 4cido clorhidrico en donde la
concentracion es de 10 mol/L por lo que la concentracién de iones cloruro es igual 10° mol/L.

Al tener una concentracion diluida, se debe considerar la concentracion de los iones H* y OH"
provenientes de la auto disociacién del agua.

H,0 2 H* + OH™
Recordando su constante de equilibrio
Kw = [H*][OH™] = 1071

Despejamos la concentracién de los hidroxilos.

—-14

T

[OH™] = (16)

El principio de electroneutralidad indica que la suma de concentraciones de las especies con
cargas positivas es igual a la suma de concentraciones de las especies con cargas negativas. Los
iones que estan presentes en el ejemplo son H', OH y CI. Aplicando el principio de
electroneutralidad, en el medio de reaccién tenemos lo siguiente:

[H*] = [0H] + [Cl] ... (17)

Sustituyendo 16 en 17:

-14

+ _1 -9
[H] = TS +10

Se multiplica en ambos lados de la igualdad por la concentracién de iones hidrégeno y se
iguala a cero para obtener una ecuacién de segundo grado, la cual se obtienen sus raices:

[H*]? =107 + 107°[H*]
[H*]2 —107°[H*] - 10" =0

x; = 1.005x1077
x, = —9.95x1078

141
Tomamos el valor de x positivo y con la expresion 14 procedemos a calcular el pH:

pH = —1og[1.005x10~7] = 6.9978

Como podemos observar el pH esta por cercano a 7, un valor muy légico para una disolucién
acida diluida.

Consideremos ahora una mezcla de dos acidos fuertes y que nos piden calcular el pH para 50
mlL de acido clorhidrico 0.1 mol/L y 100 mL de acido nitrico 0.05 mol/L.
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Cuando tengamos mezcla de acidos, debemos fijarnos quiénes son los acidos, en este caso,
ambos son acidos fuertes por lo que el acido clorhidrico y el &acido nitrico se disocian
completamente, asi que debemos encontrar la concentraciéon total de H* para calcular el pH. Hay
que recordar que, para los acidos fuertes, la concentracién del acido es la misma que para los
iones H*.

HCl2 HY + CI™
HNO; 2 HY + NO3~

Para calcular la concentracién total de H* debemos asumir volimenes aditivos por lo que el
calculo queda de la siguiente manera:

_ (0.05L)(0.1mol/L) + (0.1 L)(0.05 mol/L)
B 0.05L+0.1L

[H] = 0.0667 mol/L

En la expresidon anterior, en el numerador se estdn calculando los moles totales de H* que
estdn en los 50 mL de acido clorhidrico y en los 100 mL de disolucién de acido nitrico. Se divide
entre la suma de los volimenes de ambas disoluciones para obtener la concentracion total de H' y
asi proceder a calcular el pH de la disolucion.

pH = —10g[0.0667] = 1.18

Si ahora tenemos una mezcla de acido clorhidrico 0.1 mol/L y acido acético 0.1 mol/L, que son
un acido fuerte y un acido débil respectivamente, la disociacién del dcido acético es parcial por lo
que la concentracién que aporta de iones hidrogeno es despreciable en comparacién con la que
proporciona el acido clorhidrico y en este caso el pH lo impone el acido fuerte, es decir el acido
clorhidrico cuyo pH es de 1 (pH=-log[0.1 mol/L]). Anteriormente se calculd el pH de una disolucién
de acido acético 0.1 mol/L, siendo de 2.88, valor que nos indica que tiene menos iones hidrégeno
que los que tiene el acido clorhidrico en disolucién acuosa.

De manera general en la mezcla de acidos, el acido que se disocie mas sera quien imponga el
pH de la disolucién. La manera de determinar que acido impone el pH es con la escala de pH, el
acido que se disociara mas es el que este mas a la izquierda y en la parte de arriba:

lACOHl NH4+ H2O ACidOS ("’)‘— (')
| I » pH

0 4.76 9.4 14
H,0 AcO" NH, o~ Bases()—>=()

Consideremos un caso extremo, en donde tenemos una disolucion de acido clorhidrico diluido
50 veces con respecto a una disolucidn de acido acético de concentracién 0.1 mol/L, es decir, que
la concentracion sea de 0.002 mol/L, tomando la concentracidn del dcido clorhidrico para calcular
el pH:
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pH = —10g[0.002] = 2.7

El valor de pH del acido clorhidrico sigue siendo mas acido a pesar de estar diluido 50 veces
mas en comparacién del acido acético (2.7 contra 2.88). En conclusion, en mezcla de acido fuerte y
débil, el pH se calcula con la concentracion del dcido mas fuerte ya que este impondra el pH.

Con esto concluimos el calculo de pH para los acidos, por lo que a continuacién veremos el
calculo de pH para las bases y los diferentes casos. Recordemos que, en la escala de pH, las bases
se encuentran en la parte inferior y su fuerza incrementa de izquierda a derecha por lo que la base
mas fuerte es el hidroxido y se encuentra en el valor de 14. Todos los hidréxidos solubles son
bases fuertes, esto quiere decir que en disolucién acuosa se disocian completamente, ejemplo de
algunos hidréxidos comunmente empleados:

e Hidréxido de litio
LiOH 2 Lit + OH™

e Hidrdxido de sodio
NaOH 2 Nat + OH™

e Hidréxido de potasio
KOH 2 K* + OH™

e Hidrdxido de bario
Ba(OH), 2 Ba** + 20H~

Para el calculo de pH de una base fuerte, la concentracion del hidréxido es igual a la del ion
hidroxilo, en el caso del hidroxido de sodio a una concentracién de 0.1 mol/L, el valor de pH se
obtiene de la ecuacidn (15):

pH = 14 +log[0.1] = 13

En el caso de tener una disolucion de hidréxido de Bario 0.1 mol/L, no olvidemos que se ve
involucrada la estequiometria de la reaccidon de disociacién, donde la concentracion de iones
hidroxilos sera el doble que la concentracién del hidroxido de bario por lo que la concentracion
serd de 0.2 mol/L para los iones hidroxilo y el pH sera de:

pH = 14 + log[0.2] = 13.3

Asi como lo vimos para los acidos, en las bases tenemos los conceptos de basicidad total y
basicidad libre. La basicidad total tiene que ver con la concentracidn de la base y la basicidad libre
con la concentraciéon de los iones hidroxilo. Por ejemplo, para los hidréxidos del grupo 1, la
basicidad libre es igual a la basicidad total. Para una base débil, la basicidad total es mayor que la
basicidad libre ya que estas no se hidrolizan totalmente. Ahora bien, si tengo una base débil y una
base fuerte a la misma concentracién, la basicidad total es igual para ambas, pero la basicidad
libre es mayor para la base fuerte.

El calculo de pH para una base débil se realiza encontrando la concentracion de los iones OH',
para ello, necesitamos el valor de la constante Kb a partir de la constante Ka o pKa.

60



Veamos esto con una disolucién de amoniaco NHs (base débil) de concentracion de 0.1 mol/L
y cuyo valor de pKa es de 9.24, por lo que primero calculamos su valor de pKb despejando de la
relacidn (18), para después calcular Kb, segin se muestra a continuacion:
pKa + pKb = 14 ...(18)
pKb =14 —9.24 = 4.76
Kb = 107PKb = 107*76

La otra forma de calcular Kb es pasando de pKa a Ka y posteriormente con la expresién (13)
despejamos Kb.

Ka = 107PK® = 107924
Kax Kb =10""*...(13)

10—14 10—14
Kb = = = 107476
Ka 10—9.24

Las bases débiles se hidrolizan parcialmente y para encontrar la concentracion de los iones OH"
se requiere desarrollar el equilibrio. El desarrollo del equilibrio de hidrélisis del amoniaco y la tabla
de variacion de especies es:

NH; + H.O s NH,* + OH"
Inicio 0.1 mol/L
Reacciona X
Equilibrio 0.1-x X X

La expresion de la constante Kb para calcular la concentracion de OH™ se escribe como se
indica:

_[NHJOHT] . (@) A®

Kb = =

— 10—4.76

Multiplicamos por ambos lados de la igualdad el denominador e igualando a cero
encontramos una ecuacion de segundo grado:

x2 =10"576 — 10~476x
x*+107*76x —107>7¢ = 0

Resolviendo la ecuacién encontramos las dos raices:

x{xl = 1.3096x1073

x, = —1.33x1073
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Se toma el valor positivo ya que es el valor que tiene sentido pues no puede haber
concentraciones negativas y directamente el valor de la incégnita x es el valor de la concentracién
de los iones OH"y el calculo del pH queda de la siguiente manera utilizando la expresién (15):

pH = 14 +10g[1.3096x1073] = 11.2

Comparando los valores de pH de las disoluciones de concentracién 0.1 mol/L de NaOH y NH3,
podemos observar que una base fuerte tiene un pH mas basico que el de una base débil.

El grado de hidrdlisis para la disolucién de NH3 0.1 mol/L es:

[OH equitibrio _ 1.3096x1072 mol/L

= 0.0131
Cg inicial 0.1mol/L

Grado de hidrélisis =

El porcentaje de hidrdlisis se calcula con el grado de hidrélisis multiplicado por 100:
% hidrdlisis = Grado de hidrolisis * 100 = 1.3096 %

Asi como ya vimos para un acido muy diluido, calcularemos el pH de la disolucién, pero ahora
de una base muy diluida, tomemos como ejemplo una disolucidn de hidréxido de sodio de
concentracion de 10° mol/L. Con la expresion (14) y la concentracidn de la disolucion de la base
tenemos:

pH = 14 +1og[107°] =5

Este valor es un pH de 5, pero ¢Una base puede tener un pH 4acido? La respuesta es no,
recordemos que las bases deben tener valores de pH entre 7 y 14 por lo que el hidréxido de sodio
no puede tener un pH de 5.

Cuando se tienen concentraciones menores a 10® mol/L consideramos que tenemos una
concentracién diluida por lo que para calcular el pH tendremos que desarrollar el principio de
electroneutralidad y el balance de materia.

Para el balance de materia tenemos la disociacién del hidréxido de sodio donde la
concentracion de la disolucién del hidréxido es de 10° mol/L, y debido a que la estequiometria es
1 a1, la concentracidn del ion sodio en disolucién es la misma, 10° mol/L. Al tener una disolucién
diluida, la concentracidn de los iones OH™ proviene tanto de la disolucion del hidréxido de sodio
como de la auto disociacién del agua.

NaOH 2 Na* + OH™
Después del balance de materia, haremos el principio de electroneutralidad, el cual dice que la
suma de concentraciones de las cargas positivas es igual a la suma de concentraciones de las
cargas negativas. En este caso, al ser una concentracion tan baja, el agua contribuye con la

concentracién de iones H*y OH".

H,0 2 H* + OH™
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A partir de su constante de equilibrio
Kw = [H*][OH"] = 10714

Despejamos la concentracidn de los iones H*.

-14

[H*] = oH " (19)

Aplicando el principio de electroneutralidad, en el medio de reaccién ocurre la siguiente
igualdad entre las concentraciones de los iones del hidroxido de sodio y el agua:

[H*]+ [Na*] = [0H7] ...(20)

Sustituyendo (19) en (20):
-14

[OH"]

[0H™] = +107°

Multiplicamos en ambos lados de la igualdad por la concentracion de iones OH" e igualamos a
cero para obtener una ecuacién de segundo grado que se puede resolver para encontrar las raices
qgue den solucidn a la ecuacién matematica:

[OH"]? = 10" + 10~9[0H "]
[OH]? = 10°[0H"] — 1014 = 0

x; = 1.005x1077

OH™
[ ]{xz = —9.95x1078

Ocupamos el valor de concentracién positivo que es la concentracién de iones OH™ en
disolucién y procedemos a calcular el pH:

pH = 14 + 1og[1.005x1077] = 7.0022
Como podemos observar el pH tiene un valor mayor que 7, por lo que es un pH basico.

Notemos que, en este ejercicio, de una base muy diluida, el pH es practicamente de 7 como en
un acido muy diluido.

Para el cdlculo de pH para mezclas de bases fuertes, primero calcularemos la concentracién
total de los iones OH™ en disolucion para después utilizar la ecuacién (15), vedmoslo con el
ejercicio que se muestra a continuacion:

Para una mezcla de 100 mL de hidréxido de sodio de concentracion de 0.1 mol/L con 50 mL de

disolucién de hidréxido de bario a una concentracion de 0.05 mol/L, el célculo de la concentracién
de los iones hidréxido totales se calcula de la siguiente manera:
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— (0.1 L)(0.1 mol/L) + (0.05 L)(0.1 mol/L)
[oH7] = 0.05L+0.1L B

0.1 mol/L

Notar que, en el numerador, en el segundo termino la concentracién de hidroxilos que aporta
el hidréxido de bario es el doble, esto debido a la estequiometria de la reaccidn de disociacién.

Ba(OH), 2 Ba** + 20H~

Cuando tenemos una mezcla de una base fuerte con otra débil, como lo seria una mezcla de
disoluciones de hidréxido de sodio con amoniaco, la base fuerte tiene una contribucién mayor de
hidréxidos que la que aporta la base débil y por lo tanto se calcula su pH directamente.

En caso de tener una mezcla de amoniaco con acetato (dos bases débiles), hay que ubicar a
ambas bases en una escala de pH, y con base en su posicién sabemos cudl de ellas es la que se
hidroliza mas. En este caso vemos que el amoniaco se hidroliza mas que el acetato por estar mas a
la derecha en la escala de pH. Lo que sigue para calcular su pH es realizar el equilibrio de la
hidrélisis del amoniaco y posteriormente calcular su pH.

H AcOH NH4+ H20 ACidOS (+)<_ (')

| | | |,
pH
| | | |

0 4.76 9.24 14

Al mezclar acidos con bases, se puede tener reacciones quimicas espontdaneas y no
espontaneas.

H* BrCH,CO,H HF H,CHO;  NH,' HCO; H,0
—
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14

H,0  BrCH,CO, F- HCO; NH; CO;* OH"

Figura 8. Escala de pH para algunos acidos y sus bases conjugadas. Se puede observar los valores
de pKa para cada par

Una reaccion espontanea se da entre un acido y una base de diferente par y en la escala de pH
se observa una pendiente negativa que une a ambas especies (ver la escala anterior). Este seria el
caso que se da entre la reaccién del 4cido fluorhidrico y el amoniaco y que dard como productos al
ion fluoruro y al ion amonio.

HF + NH; 2 F~ + NH,*

La expresidon de la constante de equilibrio de la reaccidén anterior quedara de la siguiente
manera:
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[F7][NH,"]

[HF][NH;]
¢Cual serd el valor numérico de la constante de equilibrio de esta reaccién?

Para ello vamos a escribir la disociacion de los acidos, fluorhidrico y el ion amonio junto con su
expresion de Ka:

HF 2 H* + F~
FT][H?
KalF = % (21)

NH," 2 H* + NH,4

i+ _ INH][HY]
Ka =T -~ (22)

Dividiendo la expresion (21) entre la (22), y desarrollando un poco de algebra, hallamos la
expresion de la constante de equilibrio de la reaccidon entre el HF y el NHs; a partir de las
expresiones de las constantes de acidez de los acidos.

L LT B .

Ka™ " THF] _ _ [F7]INH,™]

KaNHs"  [NH3|[H*]  [HF][NH3]
[NH,]

Al realizar el algebra, la division de dos fracciones da como resultado otra fraccidn, de esta
manera, la concentracién de H* se elimina matematicamente y nos quedan las concentraciones de
los acidos y bases unicamente. Si nos fijamos bien, esta ultima expresidn es la misma que tuvimos
para la constante de equilibrio de la reaccién global. Esto quiere decir que el calculo de la
constante de equilibrio queda en funcién de los valores de las constantes de acidez:

[F_]UVH;+] KaHF KaHF 10—318

- = = — 105.99
[HF][NH;] KqNHs*  KgNH 107917

El valor numérico anterior nos dice que la reaccién es espontanea.

Hemos demostrado matematicamente el calculo de la K. Otra forma practica de obtener el
valor numérico de la K, es empleando los pKa’s como exponentes. Aplicando dlgebra, el
denominador pasa al numerador con el exponente negativo:

10—318

— —3.18—(-9.17) — 9.17-3.18 _ 5.99
K = 5557 = 10 (=917 = 10 =10

De esta forma, para calcular la constante de equilibrio queda de la siguiente manera:
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K = 10PKa—pKaz  (23)
Donde el valor de pKa; es el del par acido base con mayor valor numérico.

Veamos cual sera el valor de la constante de equilibrio para la reaccidn entre el ion amonio y
el carbonato. Podemos observar los valores correspondientes de sus pKa’s en la escala de pH de Ia
figura 8:

NH,* 4+ C03*~ 2 NH; + HCO3~

K = 1010.33—9.17 — 101.16

El valor de pKa para el carbonato es de 10.33 y para el ion amonio es de 9.17, estos valores
también los podemos encontrar en tablas. El valor numérico de la K corresponde a una reaccion
espontanea, ademds para corroborarlo, se observa una pendiente negativa en la escala de pH
(figura 8), entre las especies carbonato y amonio que son los reactivos.

Para una reaccién no espontdnea como la que se muestra a continuacién en la figura 9, en
donde la pendiente es positiva al unir con una linea al acido carbénico y al bromo acetato (una
base), el equilibrio se desplaza hacia los reactivos y podemos escribir su reaccién y calcular la
constante de equilibrio:

H' BrCH2C02 H2C03 NH4+ HCO; H,0
0 2. 89 : 6 6 9. 17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, - HCO; CO5* OH"

Figura 9. Escala de pH de algunos pares acido-base.
BrCH,C0O,” + H,CO; 2 BrCH,CO,H + HCO;~

K = 10pKa2—pI(a1 — 102.89—6.6 — 10—3.71

Al identificar en la escala de pH (pendiente positiva), que se trata de una reaccién no
espontanea, en los exponentes, colocaremos primero el valor de pKa mas pequeinio (pKay),
contrario a lo que se hizo para la reaccién espontanea, ecuacion (23). Este valor de constante es
menor a 1 por lo que el equilibrio estd desplazado a los reactivos e indica que la reaccién es no
espontanea.

Ya que sabemos calcular constantes de equilibrio para reacciones que se dan en mezclas de un

acido con una base, lo siguiente que haremos sera calcular el pH, por lo que debemos saber qué
especies nos quedan al equilibrio para saber cémo calcular el pH.
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Calculo de pH de mezcla de acidos vy bases.

Caso 1: Acido y su base conjugada

)
H® BrCH,CO,H HF H,CO, NH,* HCO; H,0
| | | | | | .
pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, F- HCO; NH, CO,%> OH"

Figura 10. Escala de pH con algunos pares acido y base.

Cuando en una disolucién estd presente el acido y su base conjugada tenemos un
“amortiguador, buffer o regulador”, cuya propiedad es mantener el valor de pH constante.

Para calcular el pH debemos desarrollar el equilibrio del acido que se disocia con su base
conjugada y el ion H*, y escribir su expresion de la constante de acidez

Acido 2 Base + H*

[Base][H™]
[Acido]

En ambos lados de la igualdad aplicamos logaritmo base 10:

[Base][H™]

log Ka = log [Acido]

El logaritmo de un producto es igual a la suma de los logaritmos:

logKa = 1og 2% 4 1og[H]
0] a=108—F———— (0)
& g[Acido] &

Multiplicamos por uno negativo toda la ecuacion:

[Base]

[Acido] ~ log[H"]

—logKa = —log
Sabemos que el -log Ka es igual a pKa y el -log [H*] es el pH, por lo que sustituyendo en la

ecuacion anterior tenemos:

[Base]
[Acido]

pKa = —log +pH

Despejando el pH:
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[Base]
pH = pKa + logm

Obtenemos la ecuacion de Henderson-Hasselbalch.

A partir de la concentracién de la base, del acido y conociendo el valor de pKa podemos
calcular el pH para una disolucién amortiguadora.

Cuando se tiene la misma concentracién de la base que del acido, el valor del término donde
esta el logaritmo vale 0, por lo que el pH serd igual al pKa, es por ello por lo que en la escala de pH
se colocan los valores de pKa de los pares acido base.

El siguiente ejercicio nos ensefara a obtener las concentraciones del 4cido y la base conjugada
para una disolucidon amortiguadora a un pH y concentracion.

Se desea preparar una disolucién buffer de 500 mL cuya concentracién sea de 2 mol/L a un pH
de 9.

Debemos seleccionar la pareja acido base cuyo valor de pKa sea el mas cercano al pH de la
disolucién que deseamos preparar, por ello escogeremos al ion amonio y amoniaco pues su valor
de pKa es de 9.17, cercano a 9 (ver figura 10).

Aplicamos la ecuacion de Henderson-Hasselbalch para conocer las concentraciones del acido y
de la base necesarias para preparar nuestra disolucién buffer, por lo que colocamos los valores de
pHy pKa, que los conocemos, y despejamos la concentracion del amoniaco desarrollando algebra:

H =pKa+lo M
p p g[Acido]
[NH;]
9 =917 + log——
+ log [NH4+]
[NH;]
—0.17 = log——
TN
[NH,"]

107°Y7[NH,*]| = [NH3] ... (24)
Esta relacidn que se tiene al final entre el ion amonio y el amoniaco esta en equilibrio, es decir,
se tiene que cumplir esta relacién de concentraciones para tener la disolucién buffer al pH

indicado.

Ya que tenemos una ecuacion (24) con dos incégnitas, es necesario tener otra ecuacién para
poder encontrar la concentracién del acido y la base por lo que utilizamos la expresién que
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establece que la suma de las concentraciones del acido y de la base es igual a la concentracion del
buffer.

[Acido] + [Base] = [Buffer]...(25)

Como ya conocemos la concentracion del Buffer ahora tenemos 2 ecuaciones con 2 incégnitas
por lo que debemos sustituir la primera (24) en esta nueva ecuacion (25):

[NH,*] + [NH;] = 2 mol/L
[NH,*] + 107 [NH,*]| = 2 mol/L
A continuacidn, procederemos a factorizar y a despejar la concentracion del ion amonio.
[NH,*](1 + 107°17) = 2 mol/L

2mol/L

INH:*] = i o0my

= 1.1933 mol/L

La concentracion del amoniaco serd la resta de la concentracion del buffer menos la
concentracion del ion amonio.

1.1933 mol/L + [NH;3] = 2 mol/L
[NHs] = 2 mol/L — 1.1933 mol/L = 0.8067 mol/L

Encontramos las concentraciones del par acido base que se necesitan tener al equilibrio para
tener una disolucion buffer a concentracion de 2 mol/L y un pH de 9. Tenemos que calcular qué
masa de cloruro de amonio y qué volumen de amoniaco concentrado de densidad de 0.88 g/mL al
32 % se tienen que agregar para preparar la disolucion amortiguadora. A partir de la
concentracién del ion amonio y del volumen de la disolucion se puede calcular los moles del ion
amonio y posteriormente obtendremos la masa utilizando la masa molar:

1.1933 mol

I = 0.5967 mol de NH,*

Nyg,+ = 05L*

masayy, + = 0.5967 mol * Sl] = 31.9235 g de NH,CI

Con el volumen de la disolucién y la concentracion del amoniaco, calcularemos los moles, y
con la masa molar, calculamos los gramos:

0.8067 mol
1L

masayy, = 0.4034 mol * 1

nyp, = 0.5 L * = 0.4034 mol de NH;

79 = 6.8578 gde NH
mol g ae s

Para calcular el volumen de disoluciéon de amoniaco, usaremos su pureza y la densidad.
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100 gdis 1mlLdis
*
32g NH; 0.88 gdis

Volyy, = 6.8578 g de NHj * = 24.35mL de NH4

Para preparar 500 mL de disolucién amortiguadora a pH igual a 9 y concentracion de 2 mol/L,
se tiene que agregar 31.9235 g de cloruro de amonio y 24.35 mL de disolucidon concentrada de
amoniaco.

Ahora el ejercicio nos pide que preparemos una disoluciéon buffer de 500 mL cuya
concentracidn sea de 2 mol/L a un pH de 9. Qué volumen de acido clorhidrico concentrado de
densidad de 1.19 g/mL y pureza del 37 % se tienen que agregar y qué volumen de amoniaco
concentrado de densidad 0.88 g/mL al 32 % de pureza se debe adicionar para preparar la
disolucion.

Si nos fijamos en la escala de pH de la figura 11, habrd una reaccion espontanea entre el acido
clorhidrico (representado en la escala como H*) y el amoniaco para dar como producto el ion
amonio. La reaccidn quimica genera in situ el buffer, es decir, puedo hacer una reaccién de tal
manera que al equilibrio me quede una disolucion buffer.

HCO5 H,0
2.89 10.33 14
H,0  BrCH,CO, F- CO,”> OH

Figura 11. Escala de pH para diferentes pares 4cido-base

En la siguiente tabla de variacidon de especies muestra las concentraciones al equilibrio (al
final) de todas las especies.

H* + NHs3 : NH4+
Inicio
Reacciona
Equilibrio € 0.8067 mol/L 1.1933 mol/L

Las concentraciones del amoniaco y del ion amonio se calcularon como se ensefid en el
problema anterior, aprovechando que la disolucidn reguladora tiene que estar a pH igual a 9y
concentracién de 2 mol/L. Para que se formen 1.1933 mol/L de ion amonio, deberan reaccionar la
misma cantidad de acido clorhidrico y de amoniaco, 1.1933 mol/L:

H* + NHs s NHa+
Inicio
Reacciona  1.1933 mol/L 1.1933 mol/L
Equilibrio € 0.8067 mol/L 1.1933 mol/L

Como lo que deseamos en nuestra disolucion es tener al amoniaco y al ion amonio para que
haya una disolucion buffer (dcido y base conjugados), el reactivo limitante debe ser el acido
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clorhidrico para que la concentracidn inicial de esté reaccione en su totalidad y la concentracién

inicial del amoniaco sea la concentracién al equilibrio mas la concentracidon que reacciona, es
decir, 2 mol/L:

H* + NH3 S NH4+
Inicio 1.1933 mol/L 2 mol/L
Reacciona  1.1933 mol/L 1.1933 mol/L
Equilibrio € 0.8067 mol/L 1.1933 mol/L

Entonces, para tener la disolucion amortiguadora debemos poner en la disolucion, 1.1933
mol/L de acido clorhidrico y 2 mol/L de amoniaco.

Para calcular el volumen de acido clorhidrico concentrado que necesitamos usaremos el

volumen de la disolucidn del buffer, la concentracién del acido, la masa molar, la pureza y su
densidad, tal como se muestra a continuacién:

Vol 05 L 1.1933mol HCl 36.46 g HCl 100 gdis 1mLdis 49.41 mL HCI
= (). * * * * = '
O%Hct 1L Tmol HCL 37 g HCL 1.19 g dis m

El procedimiento para al amoniaco sera el mismo:

Vol 05 L 2molNH; 17 gNH; 100gdis 1mlLdis 60.37 mL NH
= (). £ * * * = .
O°NH; 1L 1molNH; 32gNH, 088 g dis i s

Caso 2: Acido fuerte y base débil.

BrCH2C02H HF H2CO3 NH4_+ HCO3_ Hzo

| | |\| | | |

» pH
| | | |

0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
HzO BrCH2C02_ B

HCO; NH,4 CO,”> OH"

Tenemos una reaccion espontanea entre H* y F, por lo que construiremos una tabla de
variacion de especies para saber qué especies nos quedan al equilibrio y asi poder calcular el pH.

La tabla de variacién de especie estd en funcion de las cantidades iniciales, por lo que se tienen
subcasos que se muestran a continuacion:

Caso 2.1: Reactivo limitante H* (dcido fuerte).

H* +

F s HF
Inicio 1 2
Reacciona 1
Equilibrio 1 1
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Se colocan inicialmente 1 mol/L de H* y 2 mol/L de F, al equilibrio tenemos 1 mol/L de

fluoruro y 1 mol/L de &acido fluorhidrico. La concentracién de H* es € ya que reacciona casi por
completo (casi 0).

H' BrCH,CO,H H,CO, NH," HCO5 H,0
| | | | | |
» pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, HCO; NH,4 CO,”> OH"

La escala de pH nos muestra que las especies que quedaron al equilibrio son el 4cido y la base

conjugada, por lo que el pH lo calculamos con la ecuacidon para un buffer, empleando las
concentraciones del HF y F al equilibrio:

H Ko 4] [Base]
= pKa + log—
pr=p 8 [Acido]
Caso 2.2: Reactivo limitante F (base débil).
H* + F s HF
Inicio 2 1
Reacciona 1 1
Equilibrio 1 € 1

Se colocan inicialmente 1 mol/L de F'y 2 mol/L de H*, al equilibrio tenemos 1 mol/L de H*y 1
mol/L de acido fluorhidrico. La concentracidn de F es € ya que reacciona casi por completo (casi 0).
Al equilibrio se tiene mezcla de acidos, H* y HF.

BrCH2C02H H2CO3 NH4+ HCO3_ Hzo
| | | | |
» pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, F HCO; NH, CO,> OH"

Cuando tenemos mezcla de acidos impone el acido que se disocia mas, en este caso

corresponde al H*, por lo que el pH se calcula con la concentracion al equilibrio de los iones
hidrogeno y la ecuacién de acido fuerte:

pH = —log[H"]

72



Caso 2.3: Ambos reactivos son limitantes.

H* +

F s HF
Inicio 1 1
Reacciona 1
Equilibrio € 1

Se colocan inicialmente 1 mol/L de F y 1 mol/L de H*, al equilibrio solo tenemos 1 mol/L de
acido fluorhidrico. Las concentraciones de F y de H* son muy pequefias (€) ya que reaccionan casi

por completo. Entonces al equilibrio se tiene Unicamente al acido fluorhidrico el cual es un acido
gue se disocia parcialmente.

H" BrCH,CO,H H,CO, NH," HCO; H,0
| | | | | |
» pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, F- HCO; NH, CO,”> OH"

Para encontrar el valor de pH, se tendra que desarrollar el equilibrio de disociacién del acido
fluorhidrico, utilizando la concentraciéon al equilibrio de este de la tabla de variacién de especies
anterior, de esta manera se desarrolla y se resuelve la ecuacion de segundo grado que se generara

con la Ka, para encontrar la concentracion de H* (encontrar x) como lo hemos hecho
anteriormente.

Caso 3: Acido y base fuertes.

2.89 3.18
Hzo BrCH2C02_ F HCO3_

En este nuevo caso, tenemos una reaccidn espontanea entre un acido y una base fuertes. Se
tiene que desarrollar una tabla de variacion de especies que estard en funcién de las
concentraciones iniciales, por lo que tenemos varios subcasos:

Caso 3.1: Reactivo limitante H* (dcido fuerte).

H* + OH s H,O
Inicio 1 2
Reacciona 1
Equilibrio 1 1
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Se tiene al inicio 1 mol/L de H* y 2 mol/L de OH". Al equilibrio se tiene 1 mol/L del ion hidroxilo
por lo que usamos directo la férmula para una base y la concentracién de hidroxilos al equilibrio.

H® BrCH,CO,H HF H,CO, NH," HCO; H,0
| | | | | | .
pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,COy F HCO5 NH; CO5* OH"

pH = 14 + log[OH™]

Caso 3.2: Reactivo limitante OH".

H* + OH- s H,0
Inicio 2 1
Reacciona 1 1
Equilibrio 1 1

Se tiene al inicio 2 mol/L de H* y 1 mol/L de OH'. Al equilibrio se tiene 1 mol/L del ion

hidrogeno por lo que usamos directo la férmula para un acido y la concentracion del H* al
equilibrio.

BrCHzCOZH HF H2C03 NH4Jr HCO3_ Hzo
| | | | | .
pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, F- HCO; NH, CO,”> OH"
pH = —log[H"]

Caso 3.3: Ambos reactivos limitantes (dcido y base fuertes).

H* + OH- s H.0
Inicio 1 1
Reacciona
Equilibrio € € 1

Se tiene al inicio 1 mol/L de H* y 1 mol/L de OH". Al equilibrio nos queda el agua, y sabemos

que su pH es de 7, sin embargo, se puede justificar dicho valor de pH. Una manera de hacerlo es
sumando las expresiones de pH, para un acido y para una base:

pH = —log[H"]

pH = 14 + log[OH ]
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2pH = 14 — log[H*] + log[OH ]

La concentracidn de los iones H* y OH" valen g, por lo que sustituimos en la ecuacion anterior
para cancelar términos, finalmente se despeja el pH y se llega al valor de 7:

2pH = 14 — log[¢] + log[¢]

2pH = 14

H=—=7
P ==

La otra forma de demostrar que el pH es de 7 es tomando la expresién de la constante de auto
disociacion del agua, Kw. Se sustituyen por ¢ las concentraciones de los iones, se desarrolla
algebray se despeja ¢:

Kw = [H*][OH™] = 1071
[e][e] = 10714
g2 =10"1
g =+/10"1% = 1077
Ya sea que apliquemos la férmula de pH para un acido o una base, el resultado es de 7:
pH = —log[1077] =7
pH = 14 + log[1077] = 7

Caso 4: Acido y base débiles.

H+ HZO
|
0 14

H,0 OH"

Tenemos ahora una reaccidn espontdnea entre un acido y una base débiles por lo que al igual
que en los casos anteriores haremos una tabla de variacidon de especies para saber qué hay en
disolucién al equilibrio y poder calcular el pH. Recordando que estd en funcién de las
concentraciones iniciales
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Caso 4.1: Reactivo limitante HF (dcido débil).

HF + NH; s F + NH,"
Inicio 1 2
Reacciona 1
Equilibrio € 1 1 1

Se tiene al inicio 1 mol/L de HF y 2 mol/L de NHs. Al equilibrio nos queda 1 mol/L de amoniaco,
ion amonio y del fluoruro. El HF casi ha reaccionado por completo.

H" BrCH,CO,H HF H,CO; NH," HCO; H,0
| | | | | |
» pH
| | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, HCO; NH; CO5* OH”

Como podemos darnos cuenta por escala de pH, en la disolucién acuosa tenemos al par acido
base conjugado formado por el ion amonio y amoniaco, por lo que el cdlculo de pH se hard con la
ecuacion de Henderson-Hasselbalch y las concentraciones al equilibrio de NH4* y NHa:

H Ka+1 [Base]
= pKa + log—
pr=p & [Acido]
Caso 4.2: Reactivo limitante NHs (base débil).
HF + NH; s F + NH,*
Inicio 2 1
Reacciona 1
Equilibrio 1 1 1

En el inicio se tiene 1 mol/L de NHs y 2 mol/L de HF. Al equilibrio nos queda 1 mol/L del acido
fluorhidrico, fluoruro y el ion amonio, por lo que el pH lo calculamos para el buffer del HF/F,
utilizando la ecuacién del buffer y las concentraciones al equilibrio del acido y la base conjugada
presentes:

H'  BrCH,CO,H H,CO, NH," HCO5 H,0
| | | | |
» pH
| | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, HCO5 NH; CO5* OH"
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[Base]
pH = pKa + logm

Caso 4.3: Ambos reactivos limitantes (dcido y base débiles).

HF + NH; s F + NH,*
Inicio 1 1
Reacciona
Equilibrio € € 1 1

Inicialmente tenemos 1 mol/L de cada reactivo. Al equilibrio queda 1 mol/L del ion amonio y
del fluoruro, esto es, un acido y una base de pares diferentes, que no reaccionan entre si
espontaneamente.

H+ BrCHZCOZH HF H2C03 NH4Jr HCO3_ Hzo
| | | | | |
» pH
| | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, HCO; NH, CO,”> OH"

Cuando tenemos este caso lo que se hace para calcular el pH, es sumar las ecuaciones de
Henderson-Hasselbalch para cada par. Asignamos al par del ion amonio/amoniaco como el par
nimero 1y al par del 4cido fluorhidrico/fluoruro como el par 2:

. Ko +1 [Base, ]
= pKa ogF———
pr = PRt T 108 [Acido, ]
H = pKa, +1 [Base, ]
= pKa og——=

P pias & [Acidoz]

Procedemos a sumar algebraicamente ambas ecuaciones:

[Base, ] [Base,]
2pH = pKal + pKaz + logm + Ogm
1 2

Aplicando reglas de los logaritmos se tiene:

[Base;] [Base,]

2PH = pKay + pKaz +log g TTAcidos)]
1 2

Sustituyendo los valores de las concentraciones al equilibrio mostrado en la tabla de variacion
de especie:
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o = [e] [1]
pH = pKa, + pKa, + logm?]

El término del logaritmo es 0 por lo que la ecuacidn queda de la siguiente forma:
2pH = pKa, + pKa,
Despejando el pH queda entonces:

_ pKa; +pKa,

. .. (26)

pH

Esta es la expresion para calcular el pH cuando tenemos un acido y una base que no
reaccionan espontaneamente.

De igual manera, la ecuacién (26) nos sirve para calcular el pH de especies que son anféteros,
el cual son 4cido en un par y base en otro par, y que no reaccionan espontdneamente consigo
mismo. Un caso cldsico es el bicarbonato de sodio NaHCOs:

HJr BrCH2C02H HF H2C03 NH4+ HCO3- Hzo
| | | | | |
» pH
| | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14

H,0  BrCH,CO, F NH, CO,* OH"

Es un 4cido en un par y una base en otro par, por lo que el calculo del pH es el promedio de los
pKa.

_ pKay +pKa,
D —

pH

Caso 5: Acido débil y base fuerte.

*  BrCH,CO,H

T|/

2.89 3.18 6.6 9.17
H,0 BrCH,CO,  F HCO;" NH,

Tenemos una reaccidn espontanea entre un acido débil y una base fuerte por lo que al igual
gue en todos los demas casos tendremos 3 subcasos que dependera de la concentracion inicial de
los reactivos.
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Caso 5.1: Reactivo limitante HF.

HF + OH- s F + H,0
Inicio 1 2
Reacciona 1
Equilibrio € 1 1

Se tiene inicialmente 1 mol/L de HF y 2 mol/L de OH". Al equilibrio se tiene 1 mol/L de OH y F,
una base fuerte y otra débil.

H" BrCH,CO,H HF H,CO; NH," HCO;5 H,0
| | | | | | L
pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, HCO; NH,4 COy>

El pH lo impone la base fuerte porque es la que aporta la mayor cantidad de iones hidroxilo en
disolucién acuosa. Con la ecuacién del pH de una base y la concentracién de iones hidréxido al
equilibrio se obtiene dicho valor.

pH = 14 + log[OH™]

Caso 5.2: Reactivo limitante OH'".

HF + OH- s F + H.0
Inicio 2 1
Reacciona 1 1
Equilibrio 1 1

Al inicio hay 2 mol/L de HF y 1 mol/L de OH'. En el equilibrio queda la mezcla de acido
fluorhidrico y su base conjugada, es decir, un buffer por lo que utilizamos la ecuacién de
Henderson-Hasselbalch junto con las concentraciones al equilibrio del dcido y su base conjugada.

H' BrCH,CO,H H,CO, NH," HCO5 H,0
| | | | | |
» pH
| | | | | | |
0 2.89 3.18 6.6 9.17 10.33 14
H,0  BrCH,CO, HCOj NH,4 CO5* OH”
H =pKa+1 [Base]
pi1 =pha Ogm
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Caso 5.3: Ambos reactivos limitantes.

HF + OH- s F + H,0
Inicio 1 1
Reacciona
Equilibrio € € 1

Se parte de concentraciones idénticas, 1 mol/L de los reactivos. En el equilibrio se tiene 1
mol/L de iones F, por lo que se tendrd que desarrollar el equilibrio de hidrdlisis del fluoruro y
junto con la constante de basicidad Kb, se pueda encontrar la concentracion de OH" (encontrar x),
resolviendo la ecuacidn de 22 grado y asi calcular el pH como se hizo anteriormente.

Con este ultimo caso se terminan todas las combinaciones posibles de mezclas de acidos y
bases por lo que a continuacidn veremos el tema de titulacién.

Titulacion acido-base

Una aplicacion directa de los equilibrios acido base, y en general de todos los equilibrios, es
gue tenemos las titulaciones que nos ayudan a hacer analisis cuantitativos de muestras problema.
Estas titulaciones acido base también reciben el nombre de “valoracién” o “normalizacién” las
cuales se basan en reacciones espontaneas acido-base. La utilidad de estas titulaciones es que se
puede realizar un grafico en el cual el pH estd en funcién del volumen agregado de titulante.

Vamos a explicar con un dibujo la titulacién y sus elementos correspondientes.

pH

80



= Titulante
HCI1
0.1 mol/L

Analito
NaOH
0.1 mol/L
20 mL

Figura 12. Titulacion 4cido-base. En la bureta se encuentra el titulante (disolucién de HCI 0.1
mol/L, y en el matraz Erlenmeyer el analito (disolucién de NaOH 0.1 mol/L)

La especie que se encuentra en la bureta es el titulante y en el matraz se encuentra el analito
(figura 12). A partir de esto, debemos poder realizar un esbozo de una curva de titulacidn con las
especies de la figura 12 y los datos que hay en este. Como bien sabemos, la reaccion entre el acido

clorhidrico y el hidréxido de sodio es una reaccién espontanea.
H*+ OH™ 2 H,0
Donde el valor de la constante de equilibrio es:
K =100 =10

Llamamos punto de equivalencia al punto donde ambos reactivos han reaccionado
estequiométricamente, es decir, ambas especies son reactivos limitantes. Al conocer el volumen
de hidréxido de sodio y su concentracidn podemos calcular los moles del analito para saber el
volumen al punto de equivalencia del titulante requerido, basandonos en los datos de la figura 12.
Con los moles del analito nos. podemos calcular el volumen que se gastara del titulante para el

punto de equivalencia:

0.1 mol B
noy- = 0.02 L * I - 0.002 mol OH

1mol H* 1LH?

— + +
Tmol OH= " 01morgr ~ Q02 LH" =20mLH

Vy+ = 0.002 mol OH™ *

Por lo tanto, el punto de equivalencia se va a dar cuando se agregue 20 mL de titulante
(disolucion de HCI 0.1 mol/L).
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A continuacién, vamos a hacer el esbozo de la curva de titulacién, pH vs volumen de titulante.
En el laboratorio se pone un potenciémetro que mide el pH en la disolucién conforme se va
realizando la titulacion.

Durante la titulacidn hay que identificar 4 momentos: antes de iniciar la titulacién, antes del
punto de equivalencia, en el punto de equivalencia y después del punto de equivalencia.

Antes de iniciar la titulacién se estda midiendo Unicamente el pH del analito que es el hidréxido
de sodio y como sabemos, es un pH basico y podemos calcular cudl es el pH de la disolucion antes
de iniciar la titulacion de la siguiente manera:

pH = 14 +log[0.1] = 13

El esbozo de la curva de titulacién cuando se inicia en pH’s basicos es el siguiente:

el
[ R TS

p.e.

pH

=
O R MNWEOG~0Wo

0 10 20 30 40
mL titulante

Figura 13. Curva de titulacién de NaOH 0.1 mol/L en funcién de mL de titulante (HCl 0.1 mol/L)

Ya que tenemos el esbozo de la curva de titulacién, lo siguiente a responder es quién impone
el pH en las diferentes zonas de la curva (o0 momentos) las cuales son antes de iniciar la titulacién,
antes del punto de equivalencia, en el punto de equivalencia y después del punto de equivalencia.

Como ya lo vimos, antes de iniciar la titulacién Unicamente estd presente el hidréxido de sodio
en la disolucién por lo que es quien impone el pH.

En la zona que se llama antes del punto de equivalencia, son todos esos puntos de la curva
gue se encuentran antes de llegar al punto de equivalencia (p.e.) (ver figura 13). Para poder definir
quién impone el pH en esta zona, se debe saber quién es el reactivo limitante, el cual es el
titulante (HCI). En esta parte, ya inicid la titulaciéon pues se ha abierto la bureta para titular al
hidréxido de sodio, las primeras gotas que caen son de acido clorhidrico e inmediatamente
reaccionan con hidréxido de sodio, pero se consume rapido todo el acido y hay un exceso de
hidréxido de sodio, por lo que el reactivo limitante es el acido clorhidrico, es decir lo que se
encuentra en la bureta antes del punto de equivalencia sera el reactivo limitante.
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En todos estos puntos el acido clorhidrico es el reactivo limitante por lo que la especie que
impone el pH es el hidréxido de sodio y podemos calcular el pH de cada punto.

pH = 14 + log[OH ]

Cada punto de esta curva tiene una concentracidon diferente de hidroxilos por lo que se
tendran que calcular para saber el pH.

En el punto de equivalencia ambos reactivos reaccionan estequiométricamente, es decir,
ambas especies son reactivos limitantes vedmoslo con una tabla de variacidn de especie:

H* + OH s H.0
Inicio 2 mmol 2 mmol
Reacciona 2 mmol 2 mmol
Equilibrio € € 2 mmol

En el punto de equivalencia la especie que se encuentra en disolucién es el agua y sabemos
qgue el pH del agua es 7.

Después del punto de equivalencia tenemos un exceso de titulante (de HCl), pues ya hemos
pasado el punto de equivalencia y ha reaccionado todo el analito (el NaOH).

En los puntos de la curva después del punto de equivalencia solo quedan iones H* por lo que el
acido clorhidrico al ser un acido fuerte, se calcula el pH como ya sabemos:

pH = —log[H™]

En la figura 14 se muestra las especies que imponen el pH y con que expresién podemos
calcularlo.

13 inicio
12 -OH
ié pH=14+log[OH']
9 a.p.e
5 OH-
% 6 pH=14+log[OH] d.p.e
i 5
3 pH=-log[H]
2
1
0
0 10 20 30 40

mL titulante

Figura 14. Especies que imponen en las diferentes zonas de la curva de titulacion entre el HCl y el
NaOH.
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Con esto que acabamos de ver, ya sabemos escribir la reaccién de titulacion, calcular su
constante de equilibrio, el volumen de titulante donde se da el punto de equivalencia, hacer un
esbozo de una curva de titulacién entre un acido y una base fuertes, las especies que imponen el
pH antes de iniciar la titulacidn, antes del punto de equivalencia, en el punto de equivalencia y
después del punto de equivalencia, asi como el calculo de pH en cualquier punto de la titulacién.

Con estos conocimientos ahora haremos un ejercicio, pero utilizando como titulante al
hidréxido de sodio y como analito una disolucidn de biftalato de potasio (HFt") de concentracidn
de 0.1 mol/L de ambas especies.

0

Titulante
NaOH
0.1 mol/L

000 oo o e

Analito
HFt

0.1 mol/L
20 mL

Figura 15. Titulacidn entre NaOH 0.1 mol/L (titulante) y biftalato de potasio HFt" 0.1 mol/L (analito)

Esta es la estructura del biftalato de potasio cuya carga negativa resulta del enlace idnico
entre el oxigeno y el potasio el cual se representa como HFt

COOH

COO@ K®
Figura 16. Estructura molecular del biftalato de potasio

El biftalato se encuentra como acido en un par y como base en otro par al visualizarlo en una
escala de pH, y a estas especies se les lama anféteros, como lo es el agua.

El biftalato de potasio es un patrdn primario (material de referencia) cuyas caracteristicas son:
e Elevada pureza

Estable a temperaturas de 110 °C y menores

No ser higroscdpico

Reaccidn de cinética rapida y estequiométricamente con el titulante
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El biftalato puede reaccionar de manera espontdnea con el hidréxido como se observa en la
escala de pH pues tiene una pendiente negativa.

H* H,Ft
Ty
0 2.95 K\SAI J
H,0 HFt Ft?

La reaccion de titulacidn es la siguiente:
HFt™ + OH™ 2 Ft?>~ + H,0
El valor de la constante de equilibrio para la reacciéon de titulacion es:
K = 1014—5.41 — 108.59
Este valor indica que la reaccion es espontdnea y estd favorecida a los productos.
El cdlculo para conocer el volumen al cual se da el punto de equivalencia se determina de la
misma manera que se hizo anteriormente con la titulacién pasada, ya que se tienen los mismos

datos de concentracidn y volumen, asi como la estequiometria que es 1 a 1.

0.1 mol _
nyre- = 0.02 L * I - 0.002 mol HFt

1 mol OH™ 1LOH™
*
1mol HFt~ 0.1 mol OH™

Vou- = 0.002 mol HFt™ * =0.02LOH™ =20mL OH™

En esta titulacion se le va a ir agregando hidroxido de sodio, por lo que el pH va a ir
aumentando. Entonces el esbozo de la curva de titulacion sera el siguiente:
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13
12
11
10
9
.e.
3 P
I 7
6
5
a
3
2
1
0
0 10 20 30 40
mL titulante

Figura 17. Curva de titulacion entre biftalato de potasio = 0.1 mol/L (analito) e hidréxido de sodio
0.1 mol/L titulante

Vamos a encontrar qué especies imponen en cada punto o zona de la titulaciéon, asi como su
calculo de pH.

Antes de iniciar la titulacion inicamente tenemos al biftalato de potasio. Veamos esta especie

en la escala de pH:
H' H,Ft HFt H,0

| | o

0 2.95 5.41 14
H,0 Ft* OH"

El biftalato es un anfdtero, el pH se calcula con el promedio de sus pKa’s:

_pKay +pKa, 2.95+541

pH > > = 4.18

Antes del punto de equivalencia el reactivo limitante es el hidréoxido de sodio (titulante).

En la disolucién queda al equilibrio el par acido base (buffer), por lo que el calculo del pH en la
zona antes del punto de equivalencia se calcula con la ecuacién de Henderson-Hasselbalch.

[Ft*7]
[HEt™]

pH = 5.41 + log

En toda la zona que es antes del punto de equivalencia, las concentraciones del ftalato y
biftalato van variando, pero el calculo del pH sigue calculandose con la misma férmula. Toda esta
zona se le llama de amortiguacion.
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En el punto de equivalencia, donde ambos reactivos han reaccionado estequiométricamente
tenemos al ftalato junto con el agua al equilibrio, segun la tabla de variacion de especies:

HFt + OH s Ft* + H.O
Inicio 2 mmol 2 mmol
Reacciona 2 mmol 2 mmol
Equilibrio € € 2 mmol 2 mmol

El ftalato es una base débil, por lo que para calcular el pH se debe realizar el equilibrio de
hidrélisis del ftalato y encontrar la concentracién de iones OH:

Ft* + H.,0 s HFt + OH
Inicio 0.05 mol/L
Reacciona X
Equilibrio 0.05-x X X

Se tiene inicialmente una concentracion de Ft* igual a (2 mmol / 40 mL) = 0.05 mol/L. Se
considera volumenes aditivos, 20 mL que se tenian en la disolucién de biftalato y 20 mL que se
agregod de la disolucién de hidréxido de sodio, de ahi los 40 mL. Se sustituye en la constante de
basicidad lo que se tiene al equilibrio, se desarrolla el algebra y se resuelve la ecuacién de 22 grado
para encontrar el valor de x y asi calcular el pH de la disolucidn con la siguiente ecuacion:

pH = 14 + log[OH™]
Después del punto de equivalencia las especies al equilibrio son una base fuerte, OH y la base
débil Ft%, por lo que impone la concentracién de hidrdxidos al equilibrio y cualquier pH que esta
después del punto de equivalencia se calcula con la ecuacion:

pH = 14 + log[OH™]

En la figura 18 se muestra las especies que imponen el pH y su forma de calcularlo en las
diferentes etapas de la titulacion entre hidréxido de sodio y biftalato de potasio.
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13

12

11 a.p.e. (amortiguacion) d.p.e

10 OH-

2 HFt/Fe p.e H=14+log[OH-

8 pH=5.41+log[Ft>/HFt ] S pH=14+l0g[OH]
:g_ 7 Ft

6 Desarrollar la hidrdlisis

i — de FtZ

: inicio

S | HFt

1 pH:[pKa1+pI<a2}/2

0

0 10 20 30 40

mL titulante

Figura 18. Especies que imponen en las diferentes zonas de la curva de titulacién entre el biftalato
de potasio y el NaOH.

Tabla de variacién de especie en funcion del avance de reaccién xy Co

A continuacion, vamos a construir una tabla de variacién de especies en funcién de x (avance
de reaccion) y Co con una reaccidén con estequiometria diferente a 1 y con un esquema como se
muestra a continuacién.

Titulante
A

nag: N

Analito
B
ng=1y
Vo

En la bureta tenemos al titulante con la especie hipotética “A” donde tenemos moles
agregados, es decir, mol de A, en el matraz estd el analito con la especie “B” a un volumen y moles
iniciales.
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La reaccién quimica para esta titulacion es la siguiente:
2A+B2C+2D

Para definir x le llamaremos avance de reaccién y se define como los moles agregados entre
los moles iniciales. En el punto de equivalencia que es donde los reactivos han reaccionado
estequiométricamente, x lo definiremos con los valores estequiométricos de cada sustancia, por lo
gue los moles agregados serdn 2 y los moles iniciales 1.

Ngg 2
.e. =—=—-=2
p.e. x me 1

A continuacion, realizaremos la tabla de variacion de especies y explicaremos cada una de las
partes de la tabla.

2A + B - C + 2D
Inicio Co
Agrego xCo
a.p.e.
0<x<2
p.e.
x=2
d.p.e.
x>2

Al inicio tenemos Co el cual es la concentracidn inicial del analito y se define como los moles
iniciales entre el volumen inicial.

no
Co=—
o 7

Lo que agrego es xCo el cual se define como x que es los moles agregados entre los moles
iniciales multiplicado por la concentracién inicial.

Ngg *Hg Nag Nag
xCO = —— = — = —
rg Vo Vot¥mg V)

Se puede observar que el volumen agregado (V) se desprecia al ser un volumen.

Para este ejercicio, los valores de x antes del punto de equivalencia son aquellos mayoresa 0y
menores a 2, en el punto de equivalencia x tiene un valor de 2 y después del punto de equivalencia
tendremos valores mayores a 2. A continuacién, escribiremos las tablas de variacién de especies
para antes del punto de equivalencia, para el punto de equivalencia y para después del punto de

equivalencia.

Para antes del punto de equivalencia el reactivo limitante es el titulante, es decir, la especie A
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2A + B s C + 2D
Inicio xCo Co
Reacciona xCo (%)xCo
_(1
Equilibrio ¢ Co-(%)xCo (%4)xCo e

En el punto de equivalencia sustituimos el valor de x pues tiene un valor de 2 y ambas especies

Co(1-(%)x)

reaccionan estequiométricamente, es decir, ambos son reactivos limitantes.

2A + B 5 C + 2D
Inicio 2Co Co
Reacciona 2Co Co
Equilibrio € € Co 2Co

Después del punto de equivalencia el reactivo limitante ahora es el analito B ya que ha

reaccionado completamente.

2A + B s (o + 2D
Inicio xCo Co
Reacciona 2Co Co
xCo-2Co
Equilibri )
quilibrio Co(x-2) € Co Co

Con estos datos podemos escribir nuestra tabla de variacién de especies en funcion de x y Co

de manera completa.

2A + B - C + 2D

Inicio Co

Agrego xCo

a.p.e. e .

0<x<2 € Co(1-(%)x) (%)xCo xCo
p-e. € € Co 2Co
x=2

d.p.e. Co(x-2) Co 2Co
x>2 &
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Solubilidad

Las reglas de solubilidad nos van a permitir establecer en una ecuacidon quimica si una
sustancia va a precipitar o no, también para que cuando preparemos una disolucién se pueda
evaluar si es conveniente prepararla o no, ya que el compuesto puede ser insoluble en agua.

A continuacidn, veremos las reglas de solubilidad mas comunes:

COMPUESTOS SOLUBLES
e lones del grupo 1 (Li*, Na*, K*, Rb*, Cs*).
e lon amonio (NH4").
e Nitratos (NOs’), bicarbonatos (HCOs), cloratos (ClO5), acetatos (AcO’).
e Haluros (Cl, Br, I'). Excepcién: Ag*, Hg,**, Pb%.
e Sulfatos (SO4%). Excepcidn: Ag*, Ca%, Sr**, Ba**, Hg®*, Pb*".

COMPUESTOS INSOLUBLES
e Carbonatos (COs%), fosfatos (POs*), cromatos (CrO4%), sulfuros (S*). Excepcidn: iones
del grupo 1y el ion amonio.
e Hidréxidos (OH"). Excepcidn: iones del grupo 1, ion amonio y el ion Ba%.

Ejemplos:

Cloruro de plata —insoluble
Hidroxido de bario — soluble
Cloruro de hierro — soluble
Yoduro de plomo - insoluble
Cromato de sodio — soluble
Sulfato de plata - insoluble

Estas reglas de solubilidad aplican para medio acuoso, es decir, utilizando al agua como
disolvente. También hay que recordar que el equilibrio de solubilidad es para sales iénicas poco
solubles, es decir, no se estudia el equilibrio de solubilidad para compuestos como el cloruro de
sodio, ya que es muy soluble, hay que tener esto bien presente.

Tenemos 3 tipos de disoluciones, insaturadas en las cuales el disolvente puede incorporar a la
disolucién mas cantidad de soluto, saturadas se tiene incorporada la maxima cantidad de soluto,
es decir, una minima cantidad de soluto ya no se podria disolver y sobresaturadas es cuando
estamos con mayor cantidad de soluto en la disoluciéon de la cual se puede disolver. Nuestro
equilibrio de solubilidad estara situado en las disoluciones saturadas y sobresaturadas, no hay
equilibrio de solubilidad en disoluciones insaturadas.

La representacidn general del equilibrio de solubilidad es de la siguiente manera:
ML(s) 2 ML(ac) 2 M*(ac) + L™ (ac)

En la ecuacién quimica tenemos el término ML(ac), el cual representa la solubilidad intrinseca,
la cual suele omitirse. La constante de equilibrio tiene un nombre y es la constante de solubilidad
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Ks o también se le suele llamar Kps, producto de solubilidad porque es una multiplicaciéon de
concentraciones.

Vamos a incorporar un nuevo concepto que es la solubilidad molar “s” la cual tiene unidades
de mol/L y esta solubilidad molar se le asocia a la sal la cual por estequiometria tendra valores en
funcién de “s” para los iones. La concentracién de calcio y de carbonato estaran representados por
la solubilidad molar. Para ver este tema pondremos 3 ejemplos de sales:

La primer sal carbonato de calcio tiene un valor de Ks=1083

CaC03(s) 2 Ca?*(ac) + CO3% (ac)
Ks = [Ca**][c05*7]
Ks = (s)(s) = s
s = (Ks)/2 = (10783) 2
s =10"*15 mol/L
Para el caso de la azida de paladio el valor de Ks=1028>7
Pd(N3),(s) 2 Pd**(ac) + 2N;~ (ac)
Ks = [Pd**][N;7]?

Ks = (s)(25)? = 4s3

s =1073% mol/L
Y en el cromato de mercurio el valor de Ks=10%"7
Hg,Cr0,(s) 2 2Hg™* (ac) + Cr0,* (ac)
Ks = [Hg*1?[Cr0,*7]
Ks = (25)?(s) = 4s3

Ks 10787
s=( =)

s =10"3Y mol/L

Los valores de solubilidad molar seran los parametros oficiales con los cuales se puede saber
qué sal es la mas soluble, no es del todo recomendable utilizar Unicamente del valor de Ks ya que,
de ser asi, comparando las constantes de solubilidad de las sales anteriores tendriamos que la sal
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mas soluble seria la del carbonato de calcio y la menos soluble el cromato de mercurio (1), pero si
nos fijamos en la solubilidad molar entonces la sal mas soluble es la azida de paladio y la menos
soluble el carbonato de calcio.

Se puede calcular cuantos gramos se disuelven de las sales, por ejemplo, del carbonato de
calcio, tenemos que multiplicar el valor de la solubilidad molar por su masa molar para conocer la
masa en gramos que se pueden disolver en 1 litro de agua.

104 mol 100 g

masa solubiliza = I * Tmol 0.0071 g/L

Otra pregunta que se podria plantear es é¢cuantos gramos de carbonato de calcio se pueden
disolver en 100 mL de disolucion? ¢ Cuantas ppm hay de carbonato de calcio en una disolucion?

Para la azida de paladio la solubilidad molar es 103% mol/L, ¢ Qué concentracion de paladio y
de azida hay en la disolucién? Sabemos que la concentracién de paladio es igual a la solubilidad
molar de la misma y para el ion azida es 2 veces la solubilidad molar por lo que los valores serdn:

[Pd?t] = s = 10732 mol/L
[N;7] =25 = 2(10_3‘06) = 1.7419x1073 mol/L

Hay que tener cuidado con NO elevar la concentracién de azida al cuadrado ya que esto es
solo para la constante de equilibrio cuando aplicamos la ley de accidon de masas.

También se pueden preguntar las ppm de los iones en la disolucién o los gramos disueltos de
los iones en 200 mL por ejemplo, o incluso los mg de paladio en 50 mL y todo esto estd
relacionado con las expresiones de concentracion que ya vimos anteriormente.

Hasta el momento hemos hablado de la solubilidad molar la cual esta relacionada con sales
poco solubles, por eso estamos en el equilibrio de solubilidad, el cual es diferente a la propiedad
fisica que conocemos llamada solubilidad “S” que se expresa como gramos de i entre 100 g de H,0
o 100 mL de H,0 ya que la densidad del agua es de 1 g/mL. Estas dos expresiones son muy

diferentes, la solubilidad “S” es para sales muy solubles mientras que la solubilidad molar “s” es
para sales poco solubles.

Como dato, la solubilidad del nitrato de potasio a 20 °C es de 31.6 g/100 mL. No vamos a tener
solubilidades molares de nitrato de potasio o solubilidades de azida de paladio, por ejemplo.

Vamos a introducir otro concepto que es Producto I6nico y para esto vamos a retomar la
féormula general para la disociacién de las sales

ApBp(s) 2 nA™* (ac) + mB™ (ac)
Y su constante de solubilidad seria igual a

Ks = [Am+]n[Bn—]m
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Y el Producto ldnico “PI” matematicamente se relaciona como si fuera la Ks, pero no lo es. El
producto idnico es un valor empirico mientras que la constante de solubilidad es un valor
termodinamico y estos dos valores nos van a decir en qué situacién de una disolucién estamos, si
es insaturada, saturada o sobresaturada.

PI = Producto i6nico = [A™|*[B* ™
Para una disolucién Insaturada tendremos que el producto iénico es menor al valor de la Ks.
Pl < Ks

Si el valor del producto idnico es igual al valor de la Ks entonces tendremos una disolucidn
saturada.

Pl = Ks

Si el valor del producto idnico es mayor al valor de la Ks entonces tendremos una disolucion
sobresaturada.

Pl > Ks
Vamos a ver ahora unos ejemplos para reforzar lo aprendido sobre producto iénico.
EJERCICIO

Se mezclan 100 mL de una disolucién de yodato de sodio a una concentracién de 5x10* mol/L
con 100 mL de una disolucion de nitrato de plata con concentracién de 0.001 mol/L. iEs una
disolucidn insaturada, saturada o sobresaturada?

Datos: Ks=1073AglO3

Para resolver este ejercicio vamos a plantear la siguiente reaccidn entre nuestras disoluciones
iniciales. Es una reaccidn de doble sustitucidn en donde tendriamos de producto nitrato de sodio y
yodato de plata.

Na103 +AgN03 2 NaN03 +Ag103

El Yodato de plata es una especie poco soluble por lo que el equilibrio quedaria de la siguiente
manera:

Agl05(s) 2 Ag*(ac) + 105 (ac)

Ahora vamos a encontrar la concentracién del ion plata y el ion yodato después de mezclarlos.
Las concentraciones del yodato de sodio y nitrato de plata seran los mismos que los de los iones al
disociarse por estequiometria, por lo que la concentracion del ion plata sera de 0.001 mol/L y del
ion yodato serd 5x10*. Se asumen volimenes aditivos por lo que el cdlculo quedaria de la
siguiente manera:
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0.001 mol 1
*
1L (01L+01L)

[Agt] = 0.1 L« = 5x10"*mol/L

5x10~% mol 1

10571 =011
10571 "T1r  T(01L+o01L)

= 2.5x10"* mol/L

Vamos a calcular el producto iénico ya con las concentraciones de los iones al final de la
mezcla, por lo que quedaria de la siguiente forma:

PI = [Ag*][10;7] = 10769

Comparamos el valor del Pl con el valor de la Ks y nos damos cuenta de que es mayor el
producto idnico por lo que la disolucidn es sobresaturada y habra formacion de sélido.

PI > Ks
10762 > 10773

La siguiente pregunta que se hace es ¢ Cuanto yodato de plata precipité? Para contestar a esta
pregunta vamos a emplear el equilibrio de solubilidad y calcular la solubilidad molar.

Agl05(s) 2 Ag*(ac) + 105 (ac)
Ks =[Ag*][1057] = (s)(s) = 5*
s = (Ks)/2 = (10773) "2 = 107365 mol/L

Recordemos que, en nuestro problema inicial, el volumen total son 200 mL por lo que se
puede disolver en este volumen sera:

10735 mol 282.8g

masa AglO; en 200mL = 0.2 L * 11 * Tmol

=0.0127 g AglO;

Esta masa es la que se puede disolver en 200 mL, es decir la cantidad que estd disuelta en 200
mL, ahora bien, para saber cuanto precipité haremos una tabla de variacidon de especies en donde
anotaremos las concentraciones que calculamos para el producto iénico.

Ag* + 105 s AgI03
Inicio 5x10* mol/L 2.5x10* mol/L
Reacciona  2.5x10™ mol/L 2.5x10* mol/L
Equilibrio  2.5x10* mol/L € 2.5x10™* mol/L

La masa que se forma tedricamente de yodato de plata es:

2.5x10"*mol 282.8¢g
*
1L 1 mol

masa teérica AglO; = 0.2 L * = 0.01429 g Agl05
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Y la masa que precipita sera la resta de la masa formada menos la masa que se ha disuelto que
se ha calculado anteriormente.

masa que precipita = 0.01429 g — 0.0127 g = 0.00159 g Agl0;

Factores que afectan a la solubilidad.

Temperatura: si aumentamos la temperatura la solubilidad aumentara y si se
disminuye la temperatura se disminuira la solubilidad

SiTT por lo tanto s T ysiT d entonces s 4
ML(s) 2 M*(ac) + L™ (ac)

En la ecuacién anterior, la mayoria de los casos el proceso es endotérmico, es
decir, se requiere energia para poder disociar la sal en sus iones. De esta manera, al
requerir energia, si aumentamos la temperatura vamos a aumentar la solubilidad ya
que el equilibrio se desplaza a los productos que es donde estdn los iones en
disolucion acuosa.

De manera general, se observa que al aumentar la temperatura se aumenta la
solubilidad, pero hay excepciones, que son procesos exotérmicos, son sales que, en
lugar de necesitar energia para disociarse, las sales al disociarse liberan energia.
Algunos de los ejemplos de reacciones exotérmicas son algunos fosfatos (PO.%),
algunos sulfatos (SO4%) y algunos sulfitos (SOs%). Sin embargo, estos casos son pocos.

Efecto del pH: si aumentamos el pH la concentracién de iones hidroxilo aumentara y el
equilibrio se favoreceria a los reactivos y se formard precipitado, por lo tanto, la
solubilidad disminuira. Por otra parte, si disminuimos el pH la concentracién de iones
hidrégenos aumenta, por lo tanto, la concentraciéon de hidréxidos disminuye ya que
reaccionan con los iones hidrégenos para formar agua, por lo tanto, este equilibrio se
favorece a productos y el precipitado se va a disociar en iones y por lo tanto la
solubilidad aumenta.

Cd(0H),(s) 2 Cd?**(ac) + 20H™ (ac)

Si pH d entonces s T y sipH T entonces S 4

Para un hidréxido muy poco soluble podemos calcular su valor de pH. El hidréxido de cadmio
tiene un valor de Ks de 1037, es una sal muy insoluble y lo que se hace para calcular el pH de una
disolucién saturada o sobresaturada es escribir el equilibrio de solubilidad y el producto de

solubilidad.

Ks = [Cd**][0H™]?

Y ahora escribimos la Ks en funcidn de la solubilidad molar aplicando la ley de acciéon de masas
y quedaria de la siguiente manera para posteriormente despejar “s”
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Ks = (s)(2s)? = 4s3

Ks 1/3 10—13.7 1/3
s:(T) =< 2 ) = 1.7086x10~° mol/L

Sabiendo la solubilidad molar, podemos calcular la concentracidn de iones hidroxilos en
disolucién acuosa para el hidroxido de cadmio, ya que sabemos que la concentracién de hidroxilos
es 2 veces la solubilidad molar que acabamos de calcular.

[0H™] = 25 = (2)(1.7086x107>) = 3.7142x10~° mol/L

Una vez conociendo la concentracién de iones hidroxilos, procedemos a calcular el pH para
una base.

pH = 14 + log[OH™] = 14 + log(3.7142x1075) = 9.53

Ahora calcularemos el pH de una disolucién de hidréxido de hierro Il que tiene una Ks con
valor de 1077,

Fe(0OH)5(s) @ Fe3*(ac) + 30H (ac)
Escribimos Ks.
Ks = [Fe3*][0H™]3
Ks en funcién de la solubilidad molar
Ks = (s)(3s)3 = (5)(27s%) = 27s*
Despejando la solubilidad molar

K\ V4 10-372 Y4 o
S:(ﬁ) =< 7 ) = 2.1987x10""" mol/L

La concentracidn de hidroxilos sera 3 veces la solubilidad molar
[OH™] = 35 = 3.596x1071% mol/L
Y el pH de la disolucion saturada es:
pH = 14 + log[OH™] = 14 + 10g(3.596x1071%) = 4.82

Haciendo una comparacion entre ambas sales, la solubilidad del hidréxido de cadmio es mayor
que la solubilidad molar del hidréoxido de hierro lll, es decir, el hidréxido de cadmio es mas soluble
y el valor de pH de la disolucidon saturada es mayor que el pH de la disolucidon saturada de
hidréxido de hierro (lll). Asi es como se calcula el pH para sales de hidréxidos que son poco
solubles.
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Vamos a resolver un nuevo ejercicio, pero ahora aplicando producto iénico a lo que ya vimos
sobre la solubilidad y el efecto del pH.

Ejercicio:

Se tiene una disolucién en un vaso de precipitado de Cd? con una concentracién de 0.01
mol/L. Se agrega hidroxido de sodio tal que el pH en disolucién es de 13 ¢Habra precipitado? El
valor de la Ks es de 10137,

Hay que recordar que la suma del pH y el pOH es igual a 14 por lo que para calcular la
concentracidén de OH" se haria de la siguiente manera:

pH +pOH = 14
pOH =14 —pH =14—-13 =1
[OH™] = 107P%" = 1071 = 0.1 mol/L

Lo que hay que aplicar es producto iénico para poder responder la pregunta, asi que
escribiremos el equilibrio de solubilidad del hidréxido de cadmio.

Cd(OH),(s) 2 Cd?*(ac) + 20H (ac)

Sustituiremos los valores de concentracién del Cd** que se nos proporciona en el inicio del
ejercicio y de la concentracion de OH™ que calculamos anteriormente.

PI = [Cd**][OH]? = (0.01)(0.1)?> = 107*

Si comparamos el valor de producto idnico contra el valor de Ks, vemos que es mayor el
producto idnico por lo que si hay precipitado.

Pl > Ks
107* > 107137
Ejercicio:
Se tiene una disolucién en un vaso de precipitado de Cd?* con una concentracién de 0.01
mol/L. Se agrega una disolucién que contiene fosfato de concentracién 0.631 mol/L y fosfato

monodcido cuya concentracion es 0.1 mol/L. Sus valores de pKa son 2, 7.2 y 12.2 ¢(Habra
precipitado? El valor de la Ks es de 107137,

H,PO,  H,PO, HPO,*

| | |
» pH
| | |

2 7.2 12.2
H,PO,”  HPO,* PO,*
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Como podemos observar, se estdn agregando sustancias que estan presentes en un par vy
cuando hay presencia de un acido y su base conjugada tenemos un buffer, el cual podemos
calcular su pH con la siguiente ecuacion:

[PO,*7]

H =pKa+ log ————
P p g[HP042_]

Contamos con los valores correspondientes para calcular el pH por lo que al sustituir los
valores el valor de pH sera igual a

[PO,>7] 0.631
4

H =pK
p pKa + log 01

Al tener el valor de pH aplicamos lo mismo del problema inmediato anterior, es decir, calcular
pOH para obtener la concentracidon de los iones OH™ y con esto calcular el producto idnico y
compararlo con el valor de Ks.

e Efecto del ion comun: si agrego dos iones comunes el equilibrio no se altera por lo
tanto la solubilidad no se altera, es decir, no se disminuye ni aumenta. Si se agrega un
solo ion comun la solubilidad disminuye.

Para explicar el efecto del ion comun en la solubilidad resolveremos el siguiente ejercicio.

Ejercicio

Calcular la solubilidad molar para el antranilato de cadmio cuyo valor de Ks es de 10%* en agua
pura.

Cd(An),(s) 2 Cd**(ac) + 2An~ (ac)
Ks = [Cd?T][An"]? = (5)(25)? = 453

La solubilidad molar en agua pura, es decir, sin agregar ion comun

Ks 1/3 10—8.4- 1/3
s=(T> =< 2 ) =9.9842x10~* mol/L

Ahora vamos a agregar un ion comun. Supongamos que nos pide calcular la solubilidad molar
de antranilato de cadmio cuando se tiene antranilato de sodio cuya concentraciéon es de 0.005
mol/L. Aqui ya hay la presencia del ion comuin asi que debemos de basarnos en lo que ya
planteamos sobre la Ks en funcion de solubilidad molar por lo que quedaria de la siguiente forma
en donde se le va a sumar la concentracién del antranilato de sodio a la concentracién de
antranilato.

Ks = [Cd?**][An"]? = (s)(2s + 0.005)?
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Como podemos observar, en esta Ultima expresion, se llega una ecuacién de tercer grado. Si tu
calculadora no puede resolver una ecuacion de tercer grado, se procede a iterar de la siguiente
forma:

_Ks 107
S = (25 +0.005)2 ~ (25 + 0.005)2

Vamos a hacer una tabla para proceder a la iteracién anotando en la primera columna nuestro
primer valor de s el cual vamos a suponer con un valor inicial de 0.005 mol/L para resolver la
ecuacion, una vez teniendo un nuevo valor de s el cual llamaremos s’, se vuelve a iterar usando
este nuevo valor para asi ir obteniendo valores de s hasta que convergen para obtener la solucién.

7’

S s
0.005 1.7694x10°
1.7694x10° 1.5701x10*
1.5701x10* 1.4098x10*
1.4098x10™ 1.427x10*
1.427x10* 1.4251x10*
1.4251x10* 1.4253x10*

Consideramos que hemos llegado a la convergencia en el valor de 1.4253x10*. Comparando
este valor nuevo con el valor de s en agua pura nos podemos dar cuenta que es menor por lo
tanto el efecto del ion comun hace que la solubilidad disminuya. Otra cosa que es importante
saber es que con este efecto del ion comun se puede determinar cuanto valdra la concentracion
de cadmio y de antranilato.

[Cd?*] = (s) = 1.4253x10™* mol/L
[An~] = (25 + 0.005) = 0.0053 mol/L
Vamos a calcular la solubilidad molar cuando se agrega cloruro de cadmio a 0.005 mol/L.
Ks = [Cd?*][An"]? = (s + 0.005)(2s)?

También se llega a una ecuacién de tercer grado y despejando nos queda:

Ks
(25)2 =————
(s + 0.005)
4s% = _fs
(s + 0.005)
Ks 10784

2 = =
(4s +0.02)  (4s + 0.02)

Ahora vamos a colocar nuestra tabla para la iteracion en donde tengamos s, s? y s’ colocando
como valor inicial la concentracién del ion comun 0.005 mol/L.
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s s? s’
0.005 9.95x10% 3.1548x10*
3.1548x10* 1.87x107 4.3271x10*
4.3271x10* 1.83x107 4.2802x10*
4.2802x10* 1.83x107 4.2820x10*

De nuevo vemos que la solubilidad disminuye al agregar un solo ion comun y las nuevas
concentraciones quedan de la siguiente forma:

[Cd?*] = s + 0.005 = 0.005428 mol/L

[An~] = 25 = 8.5641x10™* mol/L
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Redox

Comenzaremos ahora con el estudio del equilibrio redox, anteriormente se explicé el balanceo
redox por el método oxido reduccién, por lo que te recomiendo dar un repaso al tema.

A continuacién, veremos una tabla con pares de especies oxidantes y reductoras junto con sus
valores de potenciales estandar las cuales tienen unidades de Volts, por lo que para cada par
redox tendremos un valor de potencial. De la misma manera que en acido base teniamos una
escala de pH, en redox tendremos una escala de potencial, es importante tenerla para identificar a
las especies oxidantes las cuales van en la parte superior y las especies reductoras que estaran en
la parte inferior. Debemos tener cuidado al hacer la escala ya que si no colocamos bien los pares
donde corresponden vamos a tener problemas posteriormente.

Es importante mencionar que los valores de potencial estdndar son datos que ya vienen en la
literatura, existen tablas que podemos encontrar en libros.

Par E°(V)
Ce3*/ce® -2.33
H*/H, 0.0
1057/ 1.19
MnO4/Mn2* 1.51

Con los datos de la tabla de potenciales estdandar vamos a construir una escala de potencial.

Ce* H' 105 MnO,” Oxidantes (-) — (+)
.
-2.33 0.0 1.19 1.51 Reductores (—‘,—)4_ (_)
Ce? H, I Mn?*

Ahora que hemos construido la escala de potenciales vamos a explicar algunas cosas.

Como ya habiamos dicho, en la parte superior estan los oxidantes y en la parte inferior los
reductores. La mejor manera de saber quién es el oxidante y el reductor en un par ver que el
atomo que estd cambiando los electrones tiene el estado de oxidacién mas alto, por ejemplo, en el
Cerio se ve claramente que el oxidante es el Cerio 3+ y el reductor es el Cerio 0 ya que tiene la
valencia menor, por su parte, el hidrégeno que tiene una valencia de 1+ es el oxidante mientras
que el hidrégeno molecular tiene un estado de oxidacidn de 0 y en el caso del par yodato y yodo,
el oxidante es el yodato ya que el yodo tiene un estado de oxidacion de 5+ mientras que el yodo
molecular es de 0 por lo que este es el reductor.

Esta escala nos va a dar informacidn importante, una de ellas es la fuerza de los oxidantes que
crece de izquierda a derecha, es decir, en nuestro ejemplo, el oxidante mas fuerte es el
permanganato (MnQOy). Lo mas correcto es decir que el oxidante mas fuerte es toda la especie
permanganato de potasio (KMnQa) pero si se dice que es el permanganato es correcto. Ahora
bien, decir que el oxidante es el manganeso (Mn) seria incorrecto, mucho cuidado con eso. El
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oxidante que seguiria en fuerza es el yodato, luego el hidrégeno positivo y por ultimo el Cerio 3+.
Hablando ahora de la fuerza de los reductores, esta incrementa su fuerza de derecha a izquierda y
aquel que tiene mayor fuerza es el Cerio metélico (Ce°), luego el Hidrégeno molecular (H,) si se
indica que el reductor es el hidrégeno (H) es incorrecto, tener cuidado con la nomenclatura de las
especies que estamos especificando como con el yodo (I,) y el manganeso 2+ (Mn?').

Acomodando las especies de menor a mayor quedaria de la siguiente manera:

Oxidantes
Mas débil Ce3* < H* < 105 < MnO4 Mas fuerte

Reductores
Mas débil Mn?* < I, < H, < Ce® Mas fuerte

Cada pareja intercambia electrones por lo que a continuacidon escribiremos las
semirreacciones de reduccion de cada pareja, esto con la finalidad de conocer cuantos electrones
se estan intercambiando.

3e” + Ce3t > Ce”
2e” +2H* - H,
10e™ + 12H* + 2103~ - I, + 6H,0
5e” + 8H' + Mn0,” —» Mn?* + 4H,0

Una forma de saber que la reacciéon es de reduccién es observar que los electrones se
encuentran en la ecuacién quimica en el lado de los reactivos, es decir, del lado izquierdo de la

ecuacion.

El balanceo de las semirreacciones es importante para poder escribir la ecuacién de Nernst
gue se presenta a continuacion.

Fopo+ 0.06l [Oxidante]
B n %9 [Reductor]

Donde:

E = potencial

E° = potencial estandar

n = numero de electrones

[Oxidante] = concentracidon del oxidante
[Reductor] = concentracion del reductor

Para cada una de las semirreacciones anteriores expresaremos sus ecuaciones de Nernst
correspondientes.

0.06
E = E°¢o3+)ce + Tlog[Ce“]
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En la ecuacidn de Nernst podemos observar que el reductor Ce metalico no estd en la
ecuacion ya que como se menciona es un sdélido y la concentracidn de los sdélidos tienen un valor
de 1.

. 0.06  [H*]?
E:EH+/H2+Tlog PH
2

En la semirreaccién de reduccidn del hidrégeno (H*) tiene un coeficiente estequiométrico de 2
por lo que elevo su concentracién al cuadrado por ley de acciéon de masas.

. 0.06  [105 2[H*]*?
E=F 1037 /1, + 10 lOg [12]

Observar que el yodato tiene un coeficiente estequiométrico de 2 por lo que su concentracién
se eleva al cuadrado como ya se menciond en el ejemplo pasado, por otra parte, del lado del
oxidante tenemos hidrégenos positivos (H*) por lo que se tienen que involucrar en la ecuacién de
Nernst junto con su coeficiente estequiométrico el cual se eleva a la doce por ley de accién de
masas.

0.06  [MnO,"][H']®
log
5 [Mn?+]

E = E°yno, /Mn2+ +

Como ya se menciond en el ejercicio anterior, tenemos hidrégenos positivos con un
coeficiente estequiométrico de 8 por lo cual se coloca la concentracion de estos elevado a la 8.

Tenemos pares en los cuales se indica que el par esta en medio basico por lo que veremos un

ejemplo de como quedaria la semirreaccion de reduccion del hipoclorito (ClO") a cloro (Cly) y su
ecuacion de Nernst.

2e” + 2H,0 + 2Cl0~ - Cl, + 40H"~

006, [CIO]?
2 9,017

E =E°0-/c1, +

A continuacidén, hablaremos de las reacciones espontaneas y no espontaneas que se dan en
este equilibrio redox, para ello seguiremos usando la escala que teniamos anteriormente

Cce’t H

" 105 MnOy,"
AR
-2.33 0.0 1.19 1.51
Ce” H, I, Mn?*

Va a haber una reaccién espontanea entre un reductor de un par y el oxidante de otro par, al
unirlos con una linea, haya una pendiente positiva. Es el caso del yodo y el permanganato (linea de
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color rojo) por lo que habrd que desarrollar la reaccién quimica y balancearla. En la escala se
muestra con las lineas auxiliares el producto de esta reacciéon quimica espontdnea que sera el
yodato y el manganeso 2+.
6H,0 + I, » 2103~ + 12H* + 10e™ Oxidacion
5~ + 8H' + Mn0O,~ —» Mn?* + 4H,0 Reduccién

El atomo que esta perdiendo electrones es el yodo en la reaccidon de oxidacién y el &tomo que
estd ganando electrones es el manganeso en la reaccidén de reduccion.

El agente oxidante es el permanganato y el agente reductor es el yodo
(6H,0 + I, —» 2103~ + 12H* + 10e™)5+5=1
(5e~ + 8H* + Mn0O,” » Mn?* + 4H,0)10+5=2

Hay que recordar que para balancear las ecuaciones quimicas debemos multiplicar ambas
reacciones por el numero de electrones de la otra ecuacién y sacar el maximo comun divisor por lo
gue el resultado de esta reaccidon quedara de la siguiente manera.

6H,0 + 16H* + I, + 2Mn0,” - 2105~ + 2Mn?* + 12H* + 8H,0
Ahora solo queda simplificar eliminando términos, las aguas y los hidrégenos positivos.

4HY + I, + 2Mn0,” - 2105~ + 2Mn?* + 2H,0

Podemos observar que ademas de estar balanceados los 4tomos, las cargas también lo estan
teniendo 2 cargas positivas en ambos lados de la reaccidn.

Otro ejemplo de reaccion espontdnea es aquella que se da entre el Cerio metdlico y el
hidrégeno positivo ya que la pendiente es positiva. El Hidrégeno positivo se reducira a hidrégeno
molecular y el Cerio metdlico a Cerio 3+.

Ce® > Ce3* + 3e™ Oxidacién

2e” + 2HY - H, Reduccién

El agente oxidante es el Hidrégeno positivo y el agente reductor es el Cerio metalico. El atomo
que pierde electrones es el Cerio y el atomo que gana electrones es el hidrégeno.

(Ce® - Ce3*t +3e7)2
e + -
(2e” + 2H* - H,)3

En este caso no hay un maximo comun divisor por lo que la ecuacién queda de la siguiente
manera:
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6H* + 2Ce® - 2Ce3* + 3H,

A continuacidn, vamos a calcular el valor numérico de la constante de equilibrio con la
siguiente ecuacion:

NredaNoxd (Eored - Eooxd)
0.06

logK =

Donde:

K = constante de equilibrio

Nred = electrones de la reaccion de reduccion

Noxd = electrones de la reaccién de oxidacién

E°req = potencial estandar de la reaccidn de reduccidn
E°oxd = potencial estandar de la reaccion de oxidaciéon

Vamos a aplicar esta ecuacién para la reaccién entre el hidrégeno y el Cerio donde los
electrones para la reaccidn de reduccién son 2 y los electrones de la reaccion de oxidacién son 3.
El potencial estdndar de la reaccién de reduccién es de 0.0 para el hidrégeno y el potencial
estandar de la reaccién de oxidacion es de -2.33 por lo que el valor de la constante de equilibrio
es:

_(2)(3)(0—(-2.33))
B 0.06

log K = 233

K = 10233

Ahora calcularemos el valor de la constante de equilibrio para la reaccién entre el
permanganato y el yodo. Tenemos que tomar en cuenta un dato importante ya que los electrones
de la oxidacion son 10 y los electrones de la reduccidon son 5 pero cuando se hizo el balanceo
factorizamos por lo que tendremos que dividir la multiplicacidon de electrones entre 5 ya que el
cambio neto de electrones es de 10.

w(l.m —1.19)
logK = = 266.
og 0.06 66.66

K= 10266.66

Entre la reaccion del yodo con permanganato y la reaccién del cerio con hidrégeno, la reaccién
mas espontdnea es la reaccion del yodo con permanganato ya que el valor de su constante de
equilibrio es mayor.

La pregunta por contestar ahora es cual de todas las reacciones posibles es la mas espontanea,
por lo que a continuaciéon pondremos todas las reacciones posibles basado en nuestra escala de
potenciales y calcularemos su Keq. Hay que recordar que toda reaccién espontdnea se da entre un
reductor y un oxidante tal que al unirlos con una linea de una pendiente positiva.
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Ce® +2H* - Ce3* + H,

_ 3O -(-233) _

logK 2

o8 0.06 33
Ce® +10;~ > Ce3t +1,
10)(3)(1.19 — (—2.33

long( )(3)( ( )):1760

0.06

Ce® + Mn0,™ - Ce3* + Mn?*

_ (5)(3)(L51 - (=2.33))

logK 0.06 =960
Hy, + 105~ - 2H* + I,
0@ ;14
logK = o = 198.33
H, + Mn0,~ —» H* + Mn?*
(5)(2)(1.51 — 0)
logK = = 251.
8 0.06 5167
I, + Mn0,~ = 105~ + Mn?*
(5)&_10)(1.51 ~1.19)
logK = = 266.66

0.06

Las reacciones espontdneas que se pueden dar son 6 en total y aquella que tiene el valor mas
grande es la que se da entre el Cerio y el yodato. En muchas ocasiones se comenta que la reacciéon
mas espontdnea se da entre el oxidante mas fuerte y el reductor mas fuerte pero no siempre es
asi, depende del intercambio de electrones por lo que tenemos que calcular la constante de
equilibrio para saberlo.

Si tenemos una reaccién con pendiente negativa tendremos una reaccién no espontdnea
como la que se muestra a continuacion:
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Ce’ H* 105" MnO,

| | | |
-2.33 0.0 1.19 1.51

Ce? H, I, Mn?*

Podemos escribir la reaccidon no espontdnea entre el manganeso y el yodato.
103~ + Mn?t > I, + Mn0O,~

Asi mismo podemos calcular su constante de equilibrio.

(105&(1.19 —1.51)

= —266.
06 66.66

logK =

Como acabamos de ver el valor del logaritmo de la constante de equilibrio es el negativo de la
reaccién espontanea.

Celda galvanica.

Una celda galvanica es una pila que nos da trabajo, como una pila de reloj, una pila de celular,
una pila de calculadora, etc. Hay que saber que una celda galvanica se lleva a cabo mediante una
reaccion espontdnea de 6xido reduccion. Para ello haremos una celda galvanica de zinc y cobre
cuyos valores de potenciales estandar son -0.763 Vy 0.337 V respectivamente.

Zn2+ Cu2+
I | E)
-0.76 0.337
Zn° Cu’

Ahora veremos cdmo es que se construye una celda galvanica con una representacion grafica
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1.1V

Puente salino
27 NaCl, KNO; é
¥ corriente\

Zno_ | CuO

Zn*" =1 mol/L Cu" =1 mol/L
() (+)
Anodo Catodo
Oxidacién Reduccion
Izquierdo Derecho
Zn® - Zn?* + 2e” 2e” + Cu*t - cu®

En un vaso de precipitados tenemos una disolucidn de zinc 2+ que podria ser nitrato de zinc o
cloruro de zinc los cuales son aniones solubles con concentracién de 1 mol/L y una barra de zinc
metadlico sumergido en esta disolucion. Esta parte de la celda es el polo negativo el cual es el
anodo, en él ocurre la oxidacion y se encuentra en la parte izquierda. Para tenerlo presente anodo
y oxidacién empiezan con vocal al igual que la palabra izquierdo, asi es como sabremos de qué
lado de la pila se encuentran. En el otro vaso de precipitados tenemos una disolucidn de cobre 2+
a una concentracién de 1 mol/L junto con una barra de cobre metdlico sumergido en esta
disolucién. Esta segunda parte de la celda es el polo positivo, el catodo y en él ocurre la reaccidn
de reduccién y se encuentra del lado derecho. La nemotecnia es que catodo y reduccidon empiezan
con consonante al igual que la palabra derecho. Es importante mencionar que la concentracién de
las disoluciones puede ser cualquier valor, no necesariamente 1 mol/L, pero esto nos va a
simplificar algunos cdlculos. Ahora bien, estas dos disoluciones estan unidas por un puente salino,
el cual estd hecho con un electrolito fuerte que puede ser cloruro de sodio, nitrato de potasio por
ejemplo y ademas se conectan las disoluciones por medio de cables hacia un voltimetro para
darnos un voltaje. Por ultimo, es importante mencionar que el flujo de los electrones va del anodo
al catodo y el flujo de la corriente eléctrica va del catodo al dnodo.

Un dato mas que podemos conocer es la reaccion de la pila

Zn® + Cu?t - Zn?t + cu°
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Hay que recordar que para tener este balanceo se multiplican ambas reacciones por 2 ya que
en ambas se intercambian 2 electrones y se factoriza por 2 por lo que la reaccién idnica
balanceada queda como se mostré anteriormente.

El valor de la constante de equilibrio de la pila es:

(Z)Zﬂ(o_sw — (—0.763))

logK = 0.06 = 36.67

K = 1036.67
Por ultimo, vamos a calcular la FEM (Fuerza electromotriz) con la siguiente ecuacion:
FEM = Ecst0a0 — Esnodo

Recordemos que el potencial se calcula con la ecuacidn de Nernst. El potencial del catodo es
donde ocurre la reduccién y le corresponde al par del cobre por lo que quedara de la siguiente
forma.

006 1
Ecstoao = 0.337 + ——log 7 = 0337V

El valor de potencial estandar es 0.337, el nimero de electrones intercambiados en su
semirreaccion es de 2, la concentracidn del oxidante es de 1 mol/L y la concentracion del reductor
es 1 ya que es un metal. El logaritmo de 1 es igual a 0 por lo que el valor del potencial del catodo
es igual al potencial estandar del cobre

0.06 1
Einodo = —0.763 + TlogI =—0.763V

El potencial estdndar de la reaccion de oxidaciéon es -0.763, el nimero de electrones
intercambiados en la semirreaccidén es de 2, la concentracidén del oxidante es 1 mol/L y la
concentracién del reductor es 1 ya que es zinc metalico, es decir, un sélido. De nueva cuenta el
valor del logaritmo de 1 es O por lo que el valor del potencial del dnodo es igual al potencial
estandar del zinc.

Por ultimo, hacemos la resta de ambos valores de potencial
FEM = 0.337 — (—-0.763) = 1.1V
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Conclusiones

e Se elabord un documento que explica los conceptos y resuelve ejercicios de las cinco
unidades contenidas en el temario de la asignatura 1211 Quimica General Il.

e Se explicaron los conceptos mds importantes de la Unidad 1 Estequiometria en
Reacciones Completas.

e Se explicaron y resolvieron ejercicios de la Unidad 1 Estequiometria en Reacciones
Completas.

e Se explicaron los conceptos mds importantes de la Unidad 2 Equilibrio Quimico.
e Se explicaron y resolvieron ejercicios de la Unidad 2 Equilibrio Quimico.

e Se explicaron los conceptos mas importantes de la Unidad 3 Equilibrio Acido Base en
Disolucion Acuosa.

e Se explicaron y resolvieron ejercicios de la Unidad 3 Equilibrio Acido Base en
Disolucion Acuosa.

e Se explicaron los conceptos mas importantes de la Unidad 4 Solubilidad vy
Precipitacion.

e Se explicaron y resolvieron ejercicios de la Unidad 4 Solubilidad y Precipitacion.
e Se explicaron los conceptos mds importantes de la Unidad 5 Oxido Reduccion.

e Se explicaron y resolvieron ejercicios de la Unidad 5 Oxido Reduccién.
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Apéndice
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Grafico 4. Porcentaje de aprobacién y reprobacién para semestres desde 2016-1 hasta 2023-1.
Grupos del Profesor Mario Alfredo Garcia Carrillo.
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