CONCEPTOS BASICOS.

1.- Distribucién y propiedades de los elementos. Estructura de la materia:

El estudio de los materiales y las transformaciones constituyen la ciencia quimica moderna.

En los ultimos afos los quimicos han transformado el mundo material, creando una gran cantidad de
substancias nuevas gue van desde los plasticos hasta los antibidticos. No debemos olvidar que detras de I
formas y las teorias se encuentra el mundo real. El mundo de la quimica estudia no solo los materiales que
componen la Tierra, sino el Universo, cosmos Yy todo.

2.— Composicion de la materia:

El Universo y todos los cambios que en él ocurre se pueden describir en funcién de dos conceptos
fundamentales: materia y energia.

« Materia: todo aquello que ocupa lugar en el espacio y tiene masa.
» Energia: ni tiene masa ni ocupa lugar en el espacio.

A las diferentes clases de materiales se las suele denominar substancias. Precisamente, a la
Quimica le pertenece la determinacion de la composicion y estructura de los materiales y también los camb
gue experimentan las substancias. De ahi surge el concepto de reaccion quimica, transformaciones quimic
gue seria la transformacion de una o mas substancias en una o varias substancias diferentes.

3.— Elementos y compuestos:

Hoy se acepta como elemento a toda substancia que no puede descomponerse en otras substancias mas
simples mediante una reaccién quimica.

4.— Atomo:

Dalton denominé a los atomos como las particulas fundamentales que constituyen la materia. Basandonos
el concepto de atomo, elemento serian las substancias que estan constituidas por un solo tipo de atomos

Teoria atébmica de Dalton:
 Los atomos de un mismo elemento son todos iguales.
* Los 4&tomos de dos elementos distintos son diferentes.
e Cuando unos elementos se combinan con otros, o hacen en unas proporciones definidas.
* Los &tomos de los elementos no cambian en el transcurso de las reacciones.
5.— Simbolos y férmulas:
Con el objetivo de simplificarla, los quimicos han llegado a un acuerdo para utilizar internacionalmente un
conjunto de simbolos. Para representar los compuestos se utiliza una formula que indica cuales son los

elementos que constituyen el compuesto y cual es el nimero relativo de atomos que constituyen el compue

6.— Substancias y mezclas:



Todos los materiales que se conocen son 0 bien mezclas de dos 0 mas substancias o substancias simples.
substancia reline una serie de propiedades que las distingue de las demas. Estas propiedades pueden ser
0 quimicas.

Una propiedad muy importante de las substancias es que tienen una composicién constante. Cuando una
substancia o un material es sencillo y no una mezcla de substancias, se suele denominar substancia pura.
mayoria de los materiales que conocemos son mezclas. Estas mezclas pueden ser homogéneas o heterog
7.— Moléculas:

Un compuesto determinado no posee una composicion constante Unicamente debido a que el niumero relat
de atomos que lo constituyen se encuentran distribuidos de una forma determinada en el espacio.
Precisamente, esa forma de distribucion en el espacio es lo que se llama estructura.

La experiencia nos ha demostrado que en muchas substancias los &tomos se encuentran agrupados forma
pequefios grupos de atomos denominados moléculas.

La férmula molecular expresa el nimero de atomos que forman una molécula.

8.— Férmulas moleculares:

A veces ocurre que la formula molecular de un compuesto o de una substancia no siempre coincide con la
férmula mas sencilla que expresa el nimero relativo de atomos de cada clase. En este caso, a dicha féormu
le denomina férmula férmula empirica. Sin embargo, la férmula molecular expresa el nUmero de atomos de
cada clase que entran a formar parte de la molécula.

9.- Estructura y forma de las moléculas:

Podemos conocer la distribucién y angulos entre atomos y moléculas. Por ejemplo:

10.- Unidades de medidas:

Es frecuente encontrarse con nimeros muy grandes. Por eso suele recurrirse a lo que se denomina rotacié
cientifica o exponencial. Se recurre generalmente a escribir los nimeros como potencias de base 10. Tamk
hay que prestar atencién a lo que se denomina cifra significativa.

11.- Sistema métrico y las unidades del S. |.:

El sistema de unidades que esta basado en el my el gr. se conoce como sistema métrico. Fue aceptado pc
presentaba una gran sencillez. Otro sistema es el S.I. que es el aceptado.

12.- Densidad:
Relacién entre masa y volumen. Y el peso es la fuerza con la que se atraen.
13.- Sdlido, liquidos y gases:

Estos conceptos obedecen a una de las propiedades mas evidentes de la materia y se denominan estados
materia. Se distinguen dos tipos de propiedades:

*Propiedades macroscopicas: las diferencias entre un gas y los otros dos estados es



gue precisamente el gas no posee ni forma ni volumen definido. El liquido si tiene

volumen pero no tiene forma definida, y el sélido posee las dos. Estas propiedades macroscdpicas son
aquellos entre la cual se encuentra la fluidez, la densidad, la dureza.

*Propiedades microscdpicas: habria que recurrir a una definiciébn atbmica. Precisamente, para recurrir a est
la Quimica ha ido evolucionando para dar una razén del comportamiento de los cuerpos en base de su
comportamiento atémico.

14.- Disoluciones:

Una mezcla homogénea de dos 0 mas substancias. La substancia que esta en mayor cantidad es el disolve
en menor cantidad el soluto.

15.- Tipo de disoluciones:

La mas comun es que sea sélido disuelto en liquido; dos liquidos solubles son miscibles, y cuando no, son
inmiscibles. En las mas comunes, el agua actiia como disolvente. A veces hay disoluciones con sélidos que
denominan aleaciones. (Ejem. :acero).

16.- Concentraciones:

El término concentracion tiene que ver con la cantidad de soluto disuelto en una determinada cantidad de
disolvente. Cuando una disolucién tiene poco soluto se dice que es diluida, y si tiene mucho soluto se dice |
es concentrado. Para expresarse se puede utilizar cualquier expresion. (Normalidad, Moralidad, en peso, ).

17.—- Solubilidad:

Cantidad de sélido o soluto que se disuelve en una disolucién saturada a una determinada temperatura, se
denomina solubilidad de un soluto en ese liquido o disolvente a esa temperatura.

18.- Equilibrio dinamico:
La reaccion se sigue dando pero el sistema permanece en equilibrio.
19.- Estiquiometria:

Existen mas de 100 elementos diferentes perfectamente identificados, por lo que también hay mas de 100
atomos distintos.

Para comprender la diferencia que hay entre atomos, la Gnica forma de hacerlo es comprender la estructur:
los &tomos. Una propiedad fundamental es su masa atémica

La estiquiometria estudia los aspectos cuantitativos referentes a las composiciones de las substancias y las
reacciones guimicas, basada fundamentalmente en la estructura atémica.

20.— Estructura atémica

El atomo de H esta constituido por un protén en el nlcleo y su exterior un electrén. El electrdn se encuentre
en una nube electrénica donde cabe la posibilidad de encontrar el electr6n en unas zonas que en otras.

21.— Fuerzas electroestaticas:



En la naturaleza se conocen tres tipos de fuerzas: gravitatorias, electroestaticas y nuclear.

El atomo de He tiene dos electrones (dos nubes de carga) rodeando a un nicleo que tiene de carga dos
protones. En ese nucleo existen dos protones y dos neutrones. Precisamente la carga del nicleo viene
determinada por le nimero de protones que contiene. Mientras que la masa del nlcleo viene dada por el
namero de protones mas neutrones.

N° de protones —————— Numero atémico.

N° de protones + neutrones ——————- NUmero masico.

Basandonos en esto, podemos decir que elemento seria toda substancia que esta constituida por atomos ¢
mismo namero atémico.

22.- Is6topos:

Existen atomos con el mismo nimero de protones pero distinto nimero de neutrones.

23.— Masa atémica:

La masa de un atomo es extremadamente pequefia como para expresarla en kg. O incluso en gr. ya que la
masa del protén es aproximadamente de 167 . 10 —-27 kg , tendriamos que buscar una unidad del orden de

10-27 kg. para expresar esa magnitud.

Para poder expresar la masa de los atomos se utiliza como unidad 1/12 de la masa de un atomo de carbon
Esta unidad se le denomina unidad de masa atémica unificada (u.m.a.).

24.— Masa atémica media:
Tiene que ver con la suma pondera de la masa de los distintos is6topos.
25.— Conservacion de la masa y la energia.

La masa ni se crea ni se destruye, solo se transforma. Esto ocurre en todas las reacciones menor en las
nucleares. Por lo que :

la suma de la masa y la energia no se crea ni se destruye, soélo se transforma
26.— Trabajo y energia:
Cuando se ejerce una fuerza sobre un objeto y se produce un desplazamiento, produce un trabajo.
» Energia cinética: seria aquella que posee un objeto en virtud de su movimiento.
» Energia potencial: seria aquella que posee un objeto en virtud de la posicién que ocupa con relacior

otro que ejerce una fuerza sobre él.

27.— Concepto de Mol:

» Masa molecular ——— la masa de una molécula es la suma de las masas de los atomos que la
componen.
» Masa férmula ——-—- es la suma de las masas de los &tomos que aparecen en su férmula empirica.



28.— Constante de Abogadro:

Cuando se llevan a cabo reacciones en el laboratorio, se trabaja en general con nimeros muy elevados de
atomos y moléculas en lugar de trabajar con atomos y moléculas individuales. Ademas, lo normal también ¢
el laboratorio es expresar la masa de las substancias en gramos y no en unidades de masa atomica. Para ¢
toma la masa de 6' 023 * 10 (23) atomos, ya que 6'023 * 10 (23) unidades de masa atémica equivale a 1
gramo. A este namero se le conoce como constante de Abogadro y se represente por N.

29.— Masa molar:

Se denomina masa molar a la masa que corresponde a un mol de una substancia. Asi, la masa molar de ul
atomo de H es la masa de un mol de atomos de H y la masa molar de una molécula de H es la masa de un
de moléculas de H.

30.- Calculos quimicos : composicion y férmulas:

Sabiendo que la formula molecular del azticar es C12H22011 ¢, Cuantos gr de carbono contiene 1 kg de
azucar?

Se ha preparado una substancia que contiene 50'8 % de C, un 28'4% de O, 8'28 % de N y un 6'56% de H
¢, Cual es su férmula empirica?

Hay dos formas de determinar la masa empirica de un compuesto: cuando se aborda el estudio de un
compuesto nuevo es imprescindible saber su formula empirica, y hay dos experimentos para saberlo: sinte:
de compuesto a partir de los elementos que lo forman y otra es descomponer el compuesto en los element
gue lo forman o bien en compuestos conocidos a través de los cuales se obtendria la composicion del
compuesto de partida.

31.— Reacciones quimicas:

El punto de partida para resolver problemas de este tipo consiste en escribir la reaccién quimica o mejor di
en escribir la ecuacién quimica de la reaccién, la cual es la expresion abreviada de incluir las férmulas de Ic
reactivos y de los productos.

La cuestion mas importante a tener en cuenta a la hora de escribir una reaccién quimica es que ha de ser
coherente con la ley de conservacion de la materia; ésta quiere decir que en el transcurso de una reaccion

guimica la materia ni se crea ni se destruye, sino que se transforma.

Generalmente en las ecuaciones quimicas al lado de los compuestos (como subindice) suele escribirse un:
letra que indica el estado en que se encuentran los productos que intervienen en la reaccion.

Toda reaccion debe de estar perfectamente ajustada. En las reacciones quimicas las masas totales de los
reactivos y de los productos deben de ser las mismas, independientemente de las unidades que se utilicen.

En una reaccién quimica, reactivos y productos se pueden multiplicar o dividir por un mismo niamero y la
reaccion no varia.

32.— Reactivo limitativo:

Una circunstancia que se suele dar a la hora de trabajar con reacciones quimicas es que las substancias qt
participan en esa reaccion no suelen estar en las proporciones exactas que determina la reaccion ajustada.



En este caso, la reaccion se dara hasta que se acaba el reactivo que esta en menor cantidad (entendiéndo.
proporcionalmente). A este reactivo se le denomina reactivo limitado.

Una vez que se han examinado los condicionamientos de ese reactivo limitado, puede abordarse otro
problema mas comun en el que lo que se explicita de la reaccion ya no son el nimero de moles, sino las m
de los reactivos.

33.— Concentraciones molares:

Como todas, sabemos que la mayoria de las reacciones quimicas transcurren en disolucion, por ello es
conveniente aprender a medir una cantidad dada de una substancia no s6lo pesandola, sino tomando un

volumen conocido de una concentracion de la que se conoce su concentracion.

Existen diversas formas de expresar la concentracién, aunque la mas comun es expresar el nimero de mo
de soluto que hay en un volumen determinado de concentracion.

34.- Sistema periddico:
La gran diversidad del comportamiento de los elementos y de los compuestos, debié suponer un auténtico
guebradero de cabeza para los primeros quimicos como también puede ocurrir con aquellos que se acerca
al estudio de la Quimica.
Lo que si es logico pensar que esas diferencias de comportamiento deben de estar relacionadas de alguna
manera con la estructura de los atomos que también de alguna manera tienen que ver con coémo se relacio
los atomos de los distintos elementos en un compuesto.
35.- Epigrafe:
* Caracteristicas de los metales:

* Buenos conductores del calor y de la electricidad.

* Tienen un brillo caracteristico brillo metélico.

» Son ductiles y maleables (faciles transformarlos en hijos y laminas).

» Todos son sélidos excepto el mercurio (Hg).
* Caracteristicas de los no metales:

« Son malos conductores del calor y la electricidad.

* No tienen brillo.

» En estado sdlido son fragiles.

» Pueden ser sélidos, liguidos o gaseosos.
A los que estan préximos a la linea que los divide se les llama semimetales.
37.— Valencia:
Se entiende por valencia a la capacidad de combinacion de un elemento con otros elementos.

38.- Energia de ionizacion:

Es la energia necesaria para eliminar un electrén de un atomo del elemento en su fase gaseosa.



39. Afinidad electrénica:

Es la energia liberada por un atomo al incorporar un electrén y transformarse en un ién negativo.

40.- Tamafo de los &tomos:

Es practicamente imposible definir cual es el tamafio de un atomo libre. Sin embargo, si se puede medir las
distancias entre atomos (distancia de enlace) y a la mitad de esa distancia se le llama radio, que depende c
tipo de enlace que se le suele llamar i6nico o covalente.

41.- Enlaces quimicos:

Siempre que existan atomos unidos por algun tipo de fuerzas intensas, se dice que existen enlaces quimicc
entre los atomos.

La teoria de la quimica—fisica actual trata el enlace como un Unico concepto (en general) y hace distincion
entre las fuerzas de los enlaces, aunque todavia se sigue hablando de enlace i6nico o covalente.

* Enlace ionico: cuando hay diferencia grande de electronegatividad entre atomos.

* Enlace covalente: cuando la diferencia de electronegatividad es menor.

Cuando dos atomos contienen la misma estructura electrénica se denominan isoelectrénica.
42.- Carga formal:

Si nos preguntamos ¢ dénde reside la carga de un i6n poliatdmico?. A este tipo de carga se denomina carg:
formal porque la consideramos concentrada en un atomo del ién poliatémico.

Ejem: Se dice que la carga formada (positiva) se encuentra sobre el &tomo de N.

43.- Enlaces mudltiples:

Cuando dos atomos comparten un par de electrones se dice que el enlace es sencillo. Sin embargo, algunc
atomos pueden formar enlaces dobles que estan constituidos por dos pares de electrones compartidos, e
incluso enlaces triples.

Ejem: CO2 N2

0=0=0 N=N

DISOLUCIONES

1.-Propiedades de las disoluciones ( de no electronitas) (ideales).

A una temperatura determinada, la presién de vapor de dos componentes volatiles es la suma de las presic
parciales ejercidas por los componentes. (IDEALES).

Sin embargo, si tenemos una disolucién formada por un disolvente volatil y el soluto es no volatil, la presion
de vapor de la disolucién depende de la concentracion de soluto en la disolucién. En este tipo de disolucion
la presion de la disolucion ( 0 méas bien podriamos decir disolvente) es proporcional a la fraccion molar y la
constante de proporcionalidad es la presion de vapor del disolvente puro. Eso es lo que constituye la



denominada ley de RAULT.
P dis=P1=P1°X1

Una disolucién es ideal cuando todos sus componentes cumplen la ley RAULT. Si llamamos P1 a la presior
de la disolucién y P1° a la presion del disolvente puro, tenemos:

P=P1°-P1

X1+ X2 =1 >>>>>>> La suma de las fracciones molares tiene que ser igual a la
unidad.

P1=P1°X1=P1°(1-X2)

A
P =P1°- P10 X1 =P1° - P1° (1 -X2) = P1° - P1° + P1° X2

A
P = P1° X2 >>>>>>> El incremento de presion que se produce en la disolucién en

funcion de la fraccion molar del soluto.

X2 = ——————— >>>>>>> E| descenso relativo de la presién de la disoluciéon coincide P1° con la fraccion
molar del soluto.

Si mezclamos liquidos volatiles para formar una disolucion y la disolucién es ideal, los dos componentes
seguiran la ley de RAULT, es decir, si para un componente la presién vapor de la disoluciéon es igual a la
presién de vapor del componente puro por su fraccién molar, también se cumplira que:

P1=P1° X1

P2 = P2° X2

Segun las leyes de DALTON : P = P1 + P2 = P1° X1 + P2° X2

Hay que tener en cuenta que cuando se trata de disoluciones de este tipo, la composicién del vapor no tien
gue coincidir con la composicién del liquido que esta en equilibrio con ese vapor. Para ello, vamos a ver un
ejemplo : imaginemos que tenemos una mezcla de benceno y tolueno cuyas fracciones molares son 0'33 y
respectivamente y cuyas presiones de vapor en estado puro son 75y 22 mmHg.

Pb = Pb° Xb =75 * 0'33 = 25 mmHg

Pt =Pt° Xt =22 *0'67 = 15 mmHg

P total = Pb + Pt = 25 + 15 = 40 mmHg.

1.2.- Presiones parciales:



La presion parcial de un componente es igual a la presion total por su fraccion molar en el
vapor.

Pb = P Xbv 25 = 40 Xbv , Xbv_=25=0,63

40

Pt =P Xtv

15 =40 Xtv, Xtv=_15=0,37

40

Como vemos las fracciones molares de los componentes en el vapor y en el liquido son
distintos.

Esto ocurre porque el benceno tiene mas facilidad para pasar al vapor ( pasan mas moléculas
del benceno al vapor ) y por ello el benceno en el vapor tiene una mayor fraccion molar;
el benceno es més volatil.

2.— Punto de ebullicién y congelacion:

Por definicion el punto de ebullicién es la temperatura a la cual la presion de vapor de una disolucion iguala
la presion exterior.

Ejem: Pa Pa
Pa Pa + Pt
2.1.— Diagrama presién — temperatura:

P—m— Componentes puro .. Disolucién

Ese incremento de temperatura ebulloscdpica esta relacionado con una constante y la

molalidad

A

T eb=Keml
A

T crios = Kc ml
3.— Presion osmética:

Si ponemos en contacto una disoluciéon con el disolvente puro a través de una membrana semipermeable (



aqguella que tiene tamaiio de poro lo suficientemente grande para que pueda pasar el disolvente y lo
suficientemente pequefio para que no pase el soluto ) se observa que parte del disolvente pasa a través de
membrana hacia la disolucién se denomina OSMOSIS. A este incremento se le denomina presion osmétice
Ademas la naturaleza de la membrana no ejerce ningun efecto significativo sobre la presién osmoética, inclu
dos disoluciones de diferente concentracion separadas por una membrana semipermeable pasaria mas
disolvente de la disolucién mas diluida a la disolucion més concentrada.

Cuando se trata de medidas experimentales con disoluciones diluidas de concentracién conocidas se encu
gue la relacién que existe entre la presion osmotica y la concentracion es:

nN=Co*R*T

4.—- Disoluciones con solutos volatiles. Presiones de vapor:

Ya hemos hablado de que en el caso de que los dos componentes de la disolucién sean volatiles y suponie
disolucion ideal, ambos cumpliran la Ley de RAULT y por tanto la presion total sera igual a la presion parcic
de un componente mas la presién parcial del otro.

Pt=P1+P2=P1°X1+P2°X2X1+X2=1

Pt=P1°X1+P2°(1-X1)=P1°X1 + P2°-P2°X1

Si la presién de vapor del componente 1 es mayor que la presién de vapor del componente 2 y representan
graficamente presiones parciales frente a las fracciones molales, la grafica sera :

p1°

Esta recta es el resultado de las

P P2° rectas de los que aportan cada uno de los componentes a la disolu cion.

En la mayoria de las disoluciones no se cumple la ley de RAULT, salvo cuando nos encontramos con una
disolucion a dilucién infinita; ello es debido a las diferencias estructurales entre los distintos componentes d
las distintas disoluciones.

¢, Qué es lo que ocurrira con el gréfico?.

Lo que ocurrird es que las rectas no serian rectas, sino curvas.

P

Estas desviaciones son o bien mayores o bien menores que las predichas por las leyes de RAULT y seran
negativas cuando el proceso de mezcla transcurra con desprendimiento de calor, es decir, reacciones
exotérmicas y estas desviaciones seran mayores cuando el proceso de mezcla tenga lugar con absorbente
calor, o sea, en reacciones endotérmicas.

LEY DE HENRY

Se ha demostrado experimentalmente que la presion parcial del soluto es directamente proporcional a su
fraccion molar cuando ésta tiende a cero. (La disolucién es infinitamente diluida).
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P2 = Kh X2
Esta ley tiene una especial aplicacion al estudio de solubilidad de gases en liquidos.

Si se trata de disoluciones diluidas de un gas en liquido, la ecuacién que se acaba de representar indica qu
solubilidad del gas en el liquido es proporcional a la presion parcial del gas por encima de la disolucion.

Kh

La ley de HENRY es valida para presiones de hasta 1 atmésfera y siempre que se trate de disoluciones
diluidas de gases en liquidos.

Esta ley también se puede formular :

el volumen de un gas disuelto en un cierto volumen de liquido es constante e independiente de la presidn,
siempre que se mida a la presion a la que se disuelve.

5.— Punto de ebullicién:
El vapor se enriquece siempre en el componente mas volatil.

La presion total es igual a la suma de las presiones de cada uno de los componentes y que la presion parci
un componente es igual a la presion del vapor de dicho componente por su fraccién molar.

Pt=P1+ P2 =P1° X1 + P2° X2

yl

Fracciones molares de cada componente en el vapor.
y2

P1=yl PtP1°X1=Ptyl

P2 =y2 Pt P2° X2 = Pt y2

Y1P1°P1°y11

————————————— = = >3 - —— = -

(dividimos por P1°)
19).- P1° = p2°
yll

————— = ——————————=1y1 = X1 Las fracciones molares del liquido y el
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X1 X1 + X2 vapor coinciden. (s6lo en este caso),
29).— P1°> pP2°
yl

———-> 1yl > X1 La componente del vapor es mayor que la X1 componente en el liquido. ( el vapor se
enriguece mas en el componente mas volatil).

39).— P2° > P1°

y1 La componente en el vapor es menor que en el

———- <1yl < X1 liquido. (el vapor se enriquece en el componen
X2 te 2, que en este caso es el componente mas

volatil).

 Gréfica de la presién en funcién de la composicién del liquido.
* Gréfica del liquido en funcién de la composicion del vapor.

P * El componente 2 es mas volatil.
* El componente 2 tiene mas en el vapor
por lo que el vapor se enriquece mas en el componente mas volatil.
* A una presion determinada cualquier disolucion hervird a una temperatura tal que la presion total de la
disolucion se iguale a la presion exterior. Si de acuerdo con la ley de Rault la presion de la disolucién deper
de la composicién de la disolucién, disoluciones de distinta composicion tendran puntos de ebullicion
diferentes y aquellas disoluciones cuyos componentes tengan bajas presiones de vapor herviran a tempera
mas altas que aquellas dos otras disoluciones cuyos componentes tengan mas altas presiones de vapor ( €
porque se necesita mas temperatura para que la presion iguale a la exterior).

 Gréfica de la temperatura frente a la composicion :

* Caso de una disolucién ideal de Benceno y Tolueno.

O Punto de ebullicién del benceno : 83°C
O Punto de ebullicién del tolueno : 110°C

T B - El benceno seria mas volatil
Xb=0,4

>70°C

Xt=0,6

— Calentamos la disolucion, el
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vapor equivalente se traza con
la horizontal.

Si condensamos ese vapor, la temperatura de vapor de ese liquido seria menor; esto es porque la disolucic
ha enriquecido del componente mas volatil que es el benceno.

Si nosotros calentamos habra un vapor que esta en equilibrio con un liquido que es mas rico en el compone
menos volatil, o sea el tolueno.

Es de esperar que aquellas disoluciones que se desvien de la idealidad en sus presiones de vapor(no cum
la ley de RAULT) también lo hagan en cuanto a los puntos de ebullicién, es decir, disoluciones que pueden
presentar maximos o minimos en su curva de punto de ebullicion y se caracterizan porque el vapor tiene la
misma composicion que el liquido, de tal forma que su composicion no se modifica al hervirlas.

Cuando llego En estas

ahi no puedo disoluciones

separar. no puedo separar

Comienzo a

Calentar.

De minimo De maximo

Las disoluciones de esta composicién se denominan mezclas aceotropicas y al punto ese se le denomina
punto aceotrdpico

Ejem. Alcohol de 96 ( en este punto existe un aceatropo )

6.— Disoluciones de electrolitos :

* Tipos de electrolitos

ARRHENIUS en el afio 1887 fue quien demostré que habia casos de disoluciones de un soluto que iban
acompafiado de ruptura de la molécula del soluto. Esos fragmentos de la ruptura de la molécula solian estz
cargados eléctricamente y la forma de saber si esos fragmentos estaban cargados de una carga eléctrica e

hacer una medida eléctrica.

El movimiento de las particulas cargadas eléctricamente de iones constituye lo que se denomina una corrie
eléctrica. La forma de saber si un soluto se disociaba era medir la conductividad de la disociacion.

Ello llevé a clasificar las substancias en dos tipos diferentes :

¢ aquellos que en disolucién son conductores que provocan la conductividad de la
disolucion (ELECTROLITOS)
¢ aquellos que al disolverse no son conductores (NO ELECTOLITOS)
« Electrolitos fuertes : aquellos que estan disociados por completo.
« Electrolitos débiles : los que no estan disociados totalmente.

13



* 6.1 Propiedades de las disoluciones de electrolitos.
Cuando se estudian estas disoluciones se encuentra que un gran nimero de substancias

proporciona valores excepcionalmente altas o elevadas que no pueden atribuirse a un portamiento no ideal
VANT H HAFF estudi6é el comportamiento y las propiedades de estas disoluciones y observéd que para esta
disoluciones incremento de la presion del vaper (

P), incremento de la temperatura de ebulliciéh (

Te), incremento de la temperatura de fusiéh (

Tf) y la presion osmética ( 8 ) tenian valores elevados comparadas con las disoluciones de no electrolitos.
Ademas comprob6 que esta diferencia era mayor a medida que aumentaba la dilucién y se acercaba a un \
maximo a dilucién infinita. Para solventar este problema Van't Haff lo expresé de la siguiente manera:

A
Te=i-Ke -mA
Te (incremento de Te de los no electrolitos)

A
Tf=i-Kf-m
0=i-Co-R-T

A ise le denominé ipso de Van't Haff, y no es ni mas ni menos que la relaciéon que existe entre la funcion c
electrolitos y la de no electrolitos.

i= A

Ie>1

A

Te’

A

Te=A

Te" ——————— Cuando el electrolito no esta disociado.
* Nota ————— DILUIR ( Afadir mas disolvente ).

En el caso de disoluciones de electrolitos , éstas contribuyen con mas particulas a la disolucién. ( siempre |
misma concentracion ).

Ejemplo: Disolucién de Na Cl

mA
Tei

m
dilucion (3,72) (2,00)
infinita

0,001 3,66 1,97
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0,01 3,60 1,94

0,13,481,84

1,03,37 1,81

Asi un peso férmula de Na Cl en 1000 gr de agua (H20), (1 M) tendra 2

moles de iones debido a la concentracion de Na Cl, y hemos de esperar por tanto, que la
disminucion del punto de congelacion sea el doble que en el caso de no electrolitos.
Como estas propiedades no dependen de la naturaleza de las substancias disueltas

( del soluto ) , todos aquellos electrolitos que proporcionan el mismo nimero de iones o
particulas en disolucién presentaran el mismo descenso crioscépico.

Valida para dilucién infinita ————- Cuando mas se aproxima al comportamiento ideal, ya que para
concentraciones elevadas el comportamiento difiere del de disoluciones de comportamiento ideal.

Las mas concentradas se alejan del comportamiento ideal por las interacciones de los iones o particulas.
* 6.2 Relacibnentred e :

Grado de disoluciéon (8 ) —————- es el numero de moléculas disociadas con respecto
al numero total de moléculas disueltas.

A B >>>>>>> A+ + B-

An Bm >>>>>>> A+ n+ B—-m

1-0 nd mod

numero totales

por moles disueltos 1-6 + nd + md

en el electrolito debil 8 =1 ; tanto menor cuanto mas debil sea el electrolito.

Electrolito fuerte 8 =1

No electrolito 8 =0

En nuestro ejemplo si el electrolito es fuerte i sera m+n o0 i=2

Por tanto podemos definir que en electrolitos i coincide con el numero total de iones en
disolucion.

7.— Teoria de la ionizacion de Arrhenius
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Las anomalias encontradas en las propiedades coligativas de los electrolitos y la conductividad electrica qu
presentaba sus disoluciones llevaron a Arrhenius en 1887 a establecer su teoria de la disociacion electroliti
Esta teoria aunque inicialmente fue poco aceptada tiene una gran repercusion en la quimica moderna, ya q
es la base de la electroguimica. Esta teoria se basa en las siguientes pautas:

—los electrolitos en disoluciéon o fundidos se disocian en iones cargados eléctricamente de

forma que la carga total sea neutra.

—estos iones son atomos o grupos de atomos cargados.

—los iones actuan independientemente unos de otros y de las moléculas no disociadas, por

tanto constituyen particulas con propiedades caracterisyica.

—la disociacion de los electrolitos es un proceso reversible. Los electrolitos fuertes se

disocian completamente en un disolvente e incluyen sustancias que:

* se ionizan para dar un proton . a esas sustancias Arrhenius las llamo acido

« se disocian para dar oxoacidos . A esas sustancias Arrhenius las llamo bases.

« Otros tipos de sustancias constituidas por las sales que endisolucion producen

cationes y aniones (libres en disolucién)

8.— Equilibrio quimico

La mayoria de las reacciones quimicas transcurren de manera que se reduce la cantidad de las sustancias
reaccionentes y terminan cuando estas se agotan o en todo caso cuando se agotan las sustancias que este
estan en menor cantidad o en defecto.

2ClO3 >>>>>> 2CIK + 302

Esta reaccion tiene lugar de forma que todo el CIO3K termina en CIK y O2 . Esta reaccion transcurre hasta
que haya CIO3K y ademas los productos formados no muestren ninguna tendencia a formar CIO3K , estarr
ante reacciones denominadas irreversibles.

Con frecuencia lo que suele ocurrir es que los productos de la reaccion reaccionan entre si para dar
nuevamente los productos de partida. En este caso la reaccion quimica sera incompleta alcanzandose un
estado de equilibrio entre la formacion de los productos y a su vez la trnsformacion de estos productos en
reactivos. Este estado de equilibrio se alcanzara cuando los productos de la reaccion y las sustancias de p:
se forman a la misma velocidad.

12 + H2 2HI

La reaccion se da en los dos sentidos. A este tipo de reacciones se las denomina reversibles y se dice que
estos casos la reaccion ha alcanzado el equilibrio quimico.

8.1.— Caracteristicas que definen el equilibrio quimico

—La evolucion es espontanea, es decir, los sistemas quimicos evolucionan espontaneamente
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hacia los estados de equilibrio.

—Las sustancias que intervienen en el estado de equilibrio y mas concretamente la naturaleza
y propiedades de las sustancias son las mismas independientemente de la direccién en la que
se haya alcanzado el equilibrio quimico.

—El estado de equilibrio representa una competencia entre dos tendencias opuestas; una
tendencia que la existencia de moléculas que tienden al estado de minima energia y por otro
la tendencia del propio sistema al estado de maxima entropia.

8.2.—Relacion entre la energia libre y la constante de eequilibrio quimico.

Para un sistema quimico cuando

G < 0 lareaccion es espontanea ; cuaddo

G>0la

reaccion no es espontaneay p@ra
G=0 la reaccion esta en equilibrio.

Vamos a estudiar la siguiente reaccion

aA+bB>>>>>>>>>cC+dD

A
G =ni 6 G ( productos ) — & nj G ( reactivos )

Por otro lado la energia libr viene dada en funcion de la entalpia y de la entropia.
G=H-TS

Si diferenciamos esa expresion tendremos que

dG=dH-TdS-SdT

por otro lado tambien sabemos que

H=E+PV>>>dH=dE+PdV+VdP

Segun el primer principio de la termodinamica

dE=dq-PdVv

dG=dgq-PdV+pdV+VdP-TdS-SdT

TdS =dqg

dG=VdP -SdT como T = cte



dG =V dP
V=RT

p
(dG)T =R T dP
p

92 p2
3dG=RTadp

glplp

A
G =G2-G1=RTLn_P2 Expresién que nos da la variacién de

pl la energia libre en funcion de la Pre

Si una de las presiones es 1 atm nos quedaria que G2 — G° =R T Ln P2 puesto que si
P1= 1 atm se verifica que estamos en condiciones estandar.

Despejando G2=G°+ R TLnP2yengeneral Gi=Gi°+ RTLnPi

Si esto lo aplicamos a la ecuacién que teniamos al principio, tendriamos que:

A
G=cGc+dGd-aGa-bGb

A
Greac=cGc+dGd-aGa-bGbh+cRTLnPc+dRTLhnPd-aRTLnPa-bRTLhPb

A
G:A
G°+RTLnPcc.PDd

PAa.PBb

En el equilibrio

A
G = 0 >>>>>>>A
G=-RTLnPcc.PDd

PAa.PBb

Para una reaccion dads
G°, Ry T=cte
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Expresion que nos da la constante de equilibrio en funcion de las presiones de cada uno de los
reactivos y productos. Deduccion termodinamica de la constante de equilibrio que demuestra
gue la posicion del equilibrio depende exclusivamente de las propiedades termodinamicas del
mismo y que no depende para nada de la velocidad con que se haya alcanzado el equilibrio
guimico ni el camino que se haya seguido.

8.3.— Concentracion y punto de equilibrio

La experiencia demuestra que las concentraciones de reactivos y productos de la

reaccion estan relacionados mediante la siguiente constante

Ke=[Clc.[D]d

[Ala.[B]b

El valor de Kc depende exclusivamente de la temperatura y de la naturaleza de los
productos presentes en el equilibrio. Los productos o reactivos que esten en estado

solido no se incluiran en esta constante Kc.

Si una reaccion la multiplicamos por un determinado numero su constante de

de equilibrio queda elevada a ese numero

La constante de una reaccion y de su inversa son reciprocas.Kc = 1

Kc”

Otra propiedad es que si tenemos una reaccion A y le sumamos otra reaccion B

la resultante sera una reaccion C de tal manera que se cumplira KcC = KcA . KcB .

8.4.— Relacion entre Kc y Kp

Imaginemos la siguiente reaccion:

aA+bBcC+dD

Kp=Pcc.PDd

PAa.PBbP=nRT



Vv

Kc=Kp.(RT)A
n

Kp=Kc.(RT)A

nA

n =incremento del numero de moles (n productos — n reactivos)

Esta expresion nos indica que Kc = Kp cuando el incremento de moles sea 0.
Hay veces que conviene expresar la constante de equilibrio en funcion de las

fracciones molares.

Kx=Xcc.XDd

XA a.XBbPi=XiP; Xa=nmoles de a
n moles totales

Kp = Kx . PA
n

8.5.— Factores que afectan a la posicion de equilibrio

Una reaccion quimica que haya alcanzado el equilibrio quimico mantendra constantes la
Concentraciones de equilibrio mientras no haya factores externos que la modifiquen.
Las causas que pueden modificar las concentraciones son cambios de temperatura,

cambios de concentracién , cambios de presion. El efecto que causan estos cambios pueden

estudiarse cualitativamente acudiendo al principio de L Chatelier Brown.

cuando se introduce una modificacion sobre un sistema en equilibrio, el sistema reacciona en el sentido de

contrarestar dicha modificacion

—influencia de los cambios de temperatura

.Si aumento la temperatura se desplaza en sentido contrario
.si disminuyo la temperatura se desplaza en su sentido
reaccion exotérmicé}

H <0) // reaccion endotermic&

H > 0)

—influencia del cambio de concentracion

.Si aumentamos la concentracion la reaccion se desplaza hacia el lado contrario
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de donde la hemos aumentedo la concentracion.
.Si disminuimos la concentracion la reaccion se desplaza hacia el lado donde hemos

disminuido la concentracion.

—influencia del cambio de presion

A

n=0 - - la presion no influye.

A

n<>0 - —-.si la presion aumenta la reaccion se desplaza hacia donde

haya menos moles.

.Si la presion disminuye la reaccion se desplaza hacia donde

haya mas moles.

8.5.—Relacion que existe entre las propiedades coligativas y cambios energéticos

Ln Kp2 ==A
H[_1-_1]relacion que existe entre la cte de

Kpl R T2 T1 dos temperaturas distintas.
—elevacion del punto de ebullicion

el incremento de la t2 de ebullicion seré
AT =T ebullicion

Ln X1 =4A
H vapor [ T_ebullicién = T]

R T . T ebullicion

en disoluciones diluidas T y Teb son muy parecidas por lo que puedo aproximar
T 80 T ebullicion

Ln X1 =4

H vapor A
T

R T ebullicion 2
AT = Kl . m para disolvente

Considerando cuestiones energéticas de la reaccion hemos llegado a la expresion que
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nos relacona el incremento de la temperatura de ebullicidn con las variables que en
la expresion aparecen.

Utilizando el mismo razonamiento para el descenso crioscopico.

AT = Kg . m para disolvente

9.-Cinética quimica o cineto quimico.

La cinética quimica es la parte de la quimica que se ocupa de la velocidad con la que transcurre una reacci
guimica y de la trayectoria o el camino seguido por una reaccién quimica

para llegar a reactivo o producto.

9.1. Velocidad de reaccion .

Se define como la variacién de las concentraciones de reactivos o productos en funcién del tiempo.

OROP

Se define la velocidad de esa reaccién como:

V=-d[R]=d[P]laconcentracion del reactivo R : reactivos

dt dt disminuye en funcion del P : productos

tiempo, por ello es negativo

Un gran nimero de reacciones transcurren a través de una serie de procesos simples. A estos procesos sir
se les denomina reacciones elementales y la suma de estos procesos elementales configuran la trayectoria
mecanismo de la reaccion.

El método cientifico aplicado a la cinética quimica engloba tres etapas fundamentales:

12 Etapa: consiste en la seleccion del procedimiento de medida de las concentraciones

y basandose en ese procedimiento estudiar la dependencia de la velocidad de la reaccién en funcion de la
concentracion y la temperatura.

22 Etapa: en un segundo paso y en funcidn de los resultados anteriores se elabora
teéricamente un posible mecanismo de reaccion

3° Etapa: una vez que se ha propuesto este mecanismo de reaccién seria ver cuales serian las
velocidades de reaccidn y posterior comprobacion experimental.

V=KI]

Si expresamos esto lo que intentamos es averiguar a traves de los pasos dados el valor de K que es la
constante de velocidad especifica de la reaccion.
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Imaginemos una reaccion quimica del tipoa A+ b B ¢ C + d D donde Ay B son reactivos y C y D son
productos. Segun lo que hemos dicho la velocidad de la reaccion sera:

V=1-d[A]=1-d[B]=1d[C]=1d[D]

adtbdtcdtddt

Frecuentemente se suele expresar la velocidad mas en funcion de la variacion de la concentracon de react
gue en funcion de la concentracién de los productos.

Cuando se trata de sistemas liquidos la concentracién suele expresarse en molalidad y si se trata de sisten
gaseosos la concentracion suele expresarse en funcion de la presion.

— Significado grafico de la velocidad de reaccion.

Cuando la representacion de la concentracidn frente al tiempo nos proporciona lineas rectas se dice que
estamos frente a reacciones de orden 0 porque como se observa en la grafica la velocidad de reaccion en
independiente y constante de la variacion de reactivos y productos con respecto al tiempo ya que la pendie
de la recta seria la velocidad de reaccion que como vemaos es constante.

Cuando la representacion de la concentracion frente al tiempo nos proporciona curvas la velocidad de
reaccion no es constante ya que la pendiente de la curva seria la velocidad de reaccion que como vemos Vi
en cada punto. Estamos entonces frente a reacciones de orden distinto a 0.

De todas las sustancias que intervienen en una reaccion guimica no todas afectan a la velocidad de reaccic
por ello es importante determinar cuales de los productos y reactivos deben incluirse en la expesion de la
velocidad. La expresion que da la velocidad de reaccion en funcion de las especies que influyen en la
velocidad se denomina Ley de velocidades de la reaccion y su determinacion es experimental
9.2.-Tratamiento matemético de las diferentes ecuaciones de velocidad

Imaginemos una ecuacién general A >>>> productos.

Si suponemos que lareaccionesdeorden LV=-d[A]=K[A]

dt

Vamos a suponer gue el volumen del sistema no varie y vamos a llamar C a la concentracion de A :

La concentracion de la que partimos inicialmente es Co parat =0y C la concentraciéon que queda de A
transcurrido un tiempo t. Integrando nos quedara la ecuacion de la concentracién en funcion del tiempo

LhC=LnCo-Kt

Si a esta expresion le aplicamos los logaritmos de amoles seria
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LgC=LgCo_Kt
2,303

lo que se mide no es la disminucién de la concentracion de reactivo sino la concentracién de producto en c:
momento.

Basandonos en esto surge una nueva forma de expresar esta ecuacién en funcion de la concentracion inici
A (Co) y la concentracion desaparecidade A (Y).

C=Co-YLn(Co-Y)=LnCo-Kt
De las expresiones que hemos deducimos, vemos que si representamos Ln C/Co,Ln Co Ln ( Co - ) fren
al tiempo obtendremos rectas cuya ordenada en el origen seria 0, Lh Co y pendiente de la recta —-K

respectivamente.

De esta grafica se puede deducir cual es la concentracién inicial y por la pendiente puedo saber cual es la
constante de velocidad especifica de la reaccion

Sin hacer graficas y utilizando la ecuacion Ln (Co — Y ) = Ln Co — K t obtenemos resultados similares de la
constante de velocidad K entonces podemos decir que la reaccion es de orden 1.

Si en una reaccion la concentracion de reactivo permanece constante a lo largo de la reaccion esta quedar:
englobado en el valor de la constante de la velocidad especifica de la reaccion y la influencia que tenga en
velocidad de la reaccion quedara inadvertida. A este tipo de reacciones se le llaman reacciones de
seudoprimer orden.

Consideremos la reaccion de 2° orden del tipo A + B >>>> productos. Para que la reaccion sea de 2° orden
tiene que cumplirse que

V=-d[A]=-d[B]
dt dt

y que esa velocidad seaiguala K1[A]20K2[B]20 K3 [ A][B]es decir que sea de 2° orden respecto
de A, que sea de 2° orden respecto de B 0 que sea de 2° orden respecto de Ay de B.

El tratamiento matematico que tendriamos que aplicar a las dos primeras posibilidades es el mismo que el
utilizado anteriormente

[A]=C

[Ao]=Co_=-dC=Kt.dt

Cc2

Si consideramos Co parat =0y C transcurrido un tiempo t e integranos obtendriamos esta expresion

l=_1+Kt

@

Co
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Expresiéon que nos relaciona la concentracidn en funcion de t para reacciones de 2° orden.

De esta expresion se deduce que si representamos la inversa de la concentracién en funcion del tiempo
obtendriamos rectas cuya coordenada en el origen seria 1y su pendiente K

Co
* cuadro de como seria el orden de reaccion
ORDEN ECUACION TRAZO LINEAL DIMENSIONES UNIDADES
0Co-C=KtY>>>>>>t[]t-1Ms-1
1Ln Co=KtLnC>>>>>>tt-1S-1
C
21-_1=Kt1>>>>>>>t[]-1t-1M-1s-1
CCoC
31-_1=KL1>>>>>>>t[]-2t-1M-2s-1

2C22Co02C2

N1-_1=Kt1>>>>>>>>t[]-ntlt-1M-n+t+ls-1
(n=-1)2(n-1)Con-1Cn-1
« Vida fraccionaria de una reaccion

Se entiende como vida fraccionaria de una reaccion al tiempo transcurrido para que haya reaccionado una
determinada cantidad de reactivo.

De todas las posibles vidas fraccionarias que hay la vida media o periodo de semireaccion es el tiempo
transcurrido para que reaccione la mitad de la cantidad de reactivo

ORDEN ECUACION VIDA MEDIA
0Co-C=Kt_Co

2K
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1Ln_Co=Kt0,693

CK
21-_1=Kt1
CCoCoK
31-_1=Kt3

2C22Co22KCo?2

n1-_1=Kt2n-1-1
(n=-1)2(n-1)Con-1K(n-1)Con-1
En la expresion de orden n es valido para todo valor de n , excepto para el 1.
« Determinacion experimental del orden de la reaccion
Existen dos metodos
Metodo integral: utiliza la ecuaciones de la velocidad integral
Metodo diferencial: este 2° metodo es mas sencillo y util para reacciones complejas cuya
Ecuacion de velocidad sea dificil de integrar.
Implica la determinacion de la velocidad inicial de reaccion cuando varia
la concentracion inicial de uno de los reactivos mientras permanecen
constantes los demas.
Imaginemos la siguiente reaccion:
A + B + C productos
V==d[A]=dy=K[A]nl[B]n2[C]n3

dt dt
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vamos a suponer que hacemos la experiencia variando la concentracién de A pero sin variar lade By C;
entonces la podemos expresar de esta forma

Log dy=LogK +nllLog[A]JOK' =k[B]0On2[C]0Nn3
dt

si representamos el logaritmo de la velocidad en funcion del logaritmo de la concentracién Co obtendremos
una recta cuya ordenada en el origen setia log K' y cuya pendiente seria nl.

« Reacciones complejas
como suele ocurrir casi siempre la mayoria de las reacciones no transcurren segun procesos sencillos sino
combinaciones de ellos. Este tipo de reacciones gue transcurren de forma mas compleja se denominan
reacciones complejas y aunque no existe un metodo general para todas vamos a ver algunos casos ilustrat
a) reacciones reversibles K 1 La velocidad a la que se
A B forma A es = que a la que
K =K1K 2 se forma B
K2
b) reacciones consecutivas K1 K 2
ABC
VA=K1.[A]
VB=K1.[A]-K2.[B]
VC=K2.[B]
c) estado estacionario
Muchas reacciones transcurren a traves de productos intermedios muy reactivos y por tanto en
concentraciones muy pequefas. El estudio de estas reacciones se simplifican acudiendo a lo que se denon
estado estacionario que consiste en suponer que la concentracion de estos reactivos permanece constante
largo de la raccon.

» Factores que afectan a la constante de velocidad de una reaccion

Esta claro que los factores que afectan a la velocidad de luna reaccion son multiples como lo demuestra la
experiencia

. en reacciones hetereogeneas influye la superficie de contacto
. influye la naturaleza del reactivo en la velocidad de la reaccion

. la temperatura influye en la velocidad de la reaccion
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. la'luz influye en la velocidad de la reaccion

. los catalizadores pueden ser activadores o desactivadores de la reaccion. Los catalizadores son sustancie
gue no intervienen en el balance global de la reaccion.

FASES
1.— numero de fases de un sistema

Se entiende por fase de un sistema la parte del sistema que en su totalidad es uniforme considerada fisica
guimicamente.

Una fase puede consistir en una cierta cantidad de materia que puede estar en una sola porcion o dividida
diferentes porciones. Por ejemplo el hielo constituye una fase independientemente si esta en un bloque cor
si esta en trozos, esta fragmentacion no puede llegar a tamafio molecular. Por ejemplo una disoluciéon de N
en agua tambien constituye una sola fase aunque a tamafio molecular podriamos distinguir perfectamente
especies distintas.

. En el caso de los gases dado que estos son totalmente miscibles en todas proporciones solo existira una |
en cualquier mezcla gaseosa.

. En el caso de los liquidos no siempre son miscibles, por eso en el caso en que no sean miscibles existiran
varias fases dependiendo de los liquidos.( p.e aceite y agua )

. En el caso de los solidos, tanto si tienen diferente composicién quimica como si tienen la misma
composicion pero con diferentes estructuras cristalinas se consideran diferentes fases.

( p.e grafito y diamante tienen la misma composicion pero han cristalizado en sistemas diferentes)
2.— componentes de un sistema

Es necesario conocer la composicién de un sistema para determinar la composicién quimica de ese sistem
De ahi surge la definicién de componente de un sistema que se define como el menor numero de especies
guimicas diferentes e independientes necesaria para describir la composicion de las diferentes fases del
sistema. (p.e. agua con azucar disuelto forman una sola fase que es la disolucién mientras que cuando en ¢
mismo agua empieza a aparecer azucar solida entonces ya hay dos fases que son la disolucién azucarada
azucar solido)

3.— numero de grados de libertad

Algunas propiedades de las fases de un sistema son independientes de la cantidad de fase presente, asi pt
ejemplo la temperatura, la presion, densidad,..esta propiedades se denominan propiedades intensivas sin
embargo hay otras propiedades que si dependen de la cantidad de fase que se denominan propiedades
extensivas.

Por ejemplo un sistema de una fase y un solo componente puede tener muchas propiedades intensivas; si
queremos definir exactamente el estado de un sistema seria necesario medir los valores de muchas variabl
presion, temperatura, densidad, indice de refraccion) sin embargo la experiencia nos indica que no es
necesario especificar todas estas propiedades para caracterizar el sistema, todas las propiedades intensive
un sistema puro quedan determinadas si se conocen la temperatura y la presion, esto quiere decir que pare
conocer el estado de un sistema basta fijar arbitrariamente algunas propiedades intensivas de manera que
guede perfectamente definido el estado del mismo. De ahi la surge definicién de grados de libertad de un

28



sistema que se define como el menor numero de variables intensivas que es necesario determinar para fija
valor de las demas variables intensivas.

Teniendo en cuenta lo que acabamos de decir, otra forma de definirlo es decir que es el numero de variable
intensivas que podemos modificar sin que cambie el numero de fases.

4 .- sistemas de una sola fase

Es necesario establecer la relacion entre el numero de componentes del sistema y el numero de grados de
libertad; se demuestra que los grados de libertad en los sistemas quimicos corrientes constituidos por una ¢
fase el numero de componentes y el grado de libertad estan relacionados por la expresion:

0=C+1
5.- regla de la fase

La regla de la fase determina el numero de grados de libertad en un sistema de C componentes y F fases. |
regla fue deducida por Gibbs en el 1978.

La regla que el demostro dice que los grados de libertad de un sistema son igual al numero de componente
del sistema menos en numero de fases del sistema mas 2

8=C-F+2

Considerese que los C componentes se distribuyen entre las F fases; en este caso los grados de libertad d
sistema se calcularian sumando el numero total de variables intensivas que se requieren para describir por
separado cada fase y restando de estas variables el numero de variables cuyos valores quedan determinac
por las relaciones de equilibrio entre fases.

Si las concentraciones las expresamos en fracciones molares y hemos dicho que el sistema tiene C
componentes esta claro que para cada saso necesitamos conocer C — 1 componentes, esto es porque la si
de las fracciones molares es 1.

Si tenemos F fases necesitamos conocer F ( C — 1) como variables de concentraciones. A estas variables
les unen dos variables intensivas que son la presion y la temperatura.

Suponemos que para cada dos fases distintas yo puedo suponeruna relacion de equilibrio de forma que C1

la concentracién de un componente en la fase 1y C2 la concentraciéon del mismo componente en la fase 2,
que

K=]Cl]fasel

[C2]fase 2

Esta relacion la podria establecer para cada una de las fases del sistema. Necesitaria establecer (F - 1)
relaciones de equilibrio. EI numero total de componentes del sistema es C por eso necesito establecer ( F -

relaciones de equilibrio para cada componente C. (F - 1).

El numero de variables intensivas que necesito conoceres F (C - 1) + 2y por lo tanto el numero de grado
de libertad sera

3=F(C-1)+2-C(F-1)
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6.— diagrama de fase

6.1.— el sistema de un solo componente

Concretamente el agua ( H20 ) lo vamos a estudiar en funcion de la presion y la temperatura; en primer lug
lo haremos a presiones y temperaturas moderadas y veremos el significado que tienen cada linea, punto, e

del diagrama

En cada zona hay una sola fase: F1: vapor, F2: liquido, F3: solido. A lo largo de la linea tenemos la interfas
En el punto de interseccion entre las tres lineas hay equilibrio entre las tres fases.

Segun la regla de la fase

.enelpunto 1: 0 =1 -1+ 2 = 2 >>>>>>>>>>>>>> tenemos libertad para cambiar dos variables sin cambic
las concentraciones del sistema.

.enelpunto 2: 0 =1 -2 + 2 = 2 >>>>>>>>>>>>>> podemos variar una variable del sistema sin que cambi
las condiciones del sistema porque si yo

elijo una de ellas la 22 ya me viene impuesta por

las condiciones del sistema.

.enelpunto 3: =1 -3+ 2 =0 >>>>>>>>>>>>> en este punto que es el equilibrio no puedo modificar
ninguna variable porque ese punto solo se da con esas

condiciones.

. en el punto 4: lo que ocurre es que por encima de esa temperatura so se puede obtener agua

liquida por mucho que se aumente la presion ( punto critico ). El agua a temperatura

superior a 374 °C siempre sera vapor de agua, nunca agua liquida.

. la linea discontinua significa: que yo puedo obtener agua liquida sobre enfriada ( agua liquida por

debajo de la temperatura de solidificacion). Esto solo se puede

conseguir en recipientes muy limpios partiendo de agua muy pura.

6.2.— sistemas liquidos de dos componentes

En sistemas liquidos de dos componentes el diagrama de fases mas sencillo es el de aquellos sistemas qu
pueden separarse en do fases liquidas, estos sistemas suelen estudiarse a presion constante de una atmo:t
gue es una presion suficientemente alta como para que no se forme vapor en el equilibrio y a temperatura
suficientemente alta como para que no aparezca fase solida en el equilibrio.

Wt = masa W1 masa de la fase 1 Wt = W1 + W2

total W2 masa de la fase 2
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Si lo referimos a un solo componente

Wt. Xt=W1.X1+W2.X2W1=X2-X

W2 X - X1

La proporcion en la que se dividen dos fases es inversamente proporcional al segmento contrario.

6.3.— sistema solido-liquido de dos componentes. Formacién de una mezcla eutestica

vamos a considerar el sistema de dos componentes a unas determinadas condiciones de presion y temper:
en el gue se forman una o dos fases solidas; dentro de ellas el sistema mas sencillo es aquel en el que los
liquidos son totalmente miscibles entre si y donde las unicas fases solidas son las formas cristalinas puras
los dos componentes.

El ejemplo que vamos a utilizar es el del sistema benceno naftaleno.

. las curvas AE y EB corresponden a la temperatura en la que estan en equilibrio disoluciones de
benceno-naftaleno de diferente concentracion con benceno y naftaleno puro.

. en la zona solida que corresponde a la linea horintal o por debajo de ella tenemos 2 fases y 2 componente
tenemos los cristales de benceno y los cristales de naftaleno aunque en un principio parezca que tengamos
sola fase (siempre que haya 2 solidos que cristalicen formando cristales distintos habra 2 fases.

. el punto E se denomina punto eutectico y la mezcla en ese punto se denomina mezcla eutectica. La princi
caracteristica de este punto es que se pasa de solido a liquido en un intervalo muy pequefio de temperatur:
un ejemplo de su aplicacion es el estafio )

. en el punto P que esta sobre la linea tenemos 2 fases que son la liquida y la solida siendo esta ficticia. Si
estamos por debajo de la linea nos encontramos con 2 fases con sus cantidades correspondientes.

. vamos a interpretar la regla de las fases en el punto eutectico E

0=2-3+2=1

en el punto E son ficticias tanto la fase solida del benceno como la del naftaleno.

6.4.— sistemas solidos-liquidos de 2 componentes con formacion de compuestos.

Los sistemas en los que los componentes muestran cierta afinidad uno con el otro dan lugar a veces a la
formacion de un componente gque existe en estado solido, compuesto que corresponde a una relacion mola
sencilla de los dos componentes. Un ejemplo de estos sistemas es el que forman la formamida y el acido
formica:

. las disoluciones que se enfrian siguiendo la linea MN o RQ dan lugar a acido formica solido o a formamide
solida respectivamente, sin embargo las disoluciones que se enfrian siguiendo las lineas PN o PQ dan luga
un compuesto solido que resulta de la union equimolecular del acido formica y la formamida. En el punto N
existe equilibrio entre la disolucién , el acido formica y el nuevo compuesto, mientras que en el punto Q exis
equilibrio entre la disolucién, la formamida y el compuesto intermedio. Tanto N como Q corresponden a dos

puntos eutecticos que generalmente tienen dos puntos de fusion distintos

. vamos a ver ahora lo que ocurre a una determinada composicién cuando variamos la temperatura
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. punto 1 : 1 fase liquida con 2 componentes; 60 % formamida y 40 % acido formica
. punto 2 : 2 fases ; 1 fase solida (ficticia) con 1 componente ; 100 % compuesto intermedio
1 fase liquida con 2 componentes ; 60 % formamida y 40 % aci.for.

Wt = 100 % fase liquida

. punto 3 : 2 fases ; 1 fase liquida con 1 componente ; 100 % compuesto intermedio.
1 fase solida con 2 componentes ; 70 % formamida y 30 % aci. for.
WI=50 % ; Ws =50 %

. punto 4 : 3 fases ;1 fase solida con 1 componente ; 100 % formadida

1 fase solida con 1 componente ; 100 % compuesto intermedio

1 fase liquida con 2 componentes; 80 % formamida y 20 % aci. for.

Ws,Ws,WI viene dada por los segmentos correspondientes

. punto 5 : 3 fases ; 1 fase solida con 1 componente ; 100 % formamida

1 fase solida con 1 componente ; 100 % compuesto intermedio

1 fases solida con 1 componente ; 100 % acido formica

Ws1 = 1/5 Ws2 = 4/5 Ws3 = 0 (acido formica)

. punto 6 : 2 fases ; 1 fase solida con 1 componente ; 100 % formamida

1 fase solida con 1 componente ; 100 % acido formica

Ws1= 60 % (formamida) Ws2= 40 % (acido formica)

6.5.— sistemas solidos-liquido con dos componentes solidos miscibles

Corresponde generalmente a aleaciones que son sistemas que presentan en estado solido una sola fase y
comportamiento es el resultado de la miscibilidad total de los dos componentes en estado solido

Las aleaciones intersticiales son aquellas en las que los atomos de un compuesto pueden colocarse en los
espacios intersticiales de la red del otro compuesto que generalmente tiene atomos de mayor tamafo. En €
caso de aleaciones se da la miscibilidad parcial.

La miscibilidad total se da en aleaciones sustitucionales, en este caso los atomos de los dos componentes
tienen tamafio muy parecido y se pueden sustituir mutuamente en la red cristalina.

Aleacion intersticial Aleacion sustitucional

.formas del diagrama
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punto 1 ; 1 fase liquida

punto 2 ; 1 fase solida

punto 3 ; 2 fases; 1 fase liquida

1 fase solida

6.6.—diagramas de presion de vapor que muestran la composicién del vapor y el liquido.

El vapor se

enriquece

en el compo

nente mas

volatil.

Hay veces que las graficas presentan maximos y minimos y entonces la representacion seria del tipo

P = punto aceotropico

( se iguala la composion

de vapor y de liquido)

.destilacion

Por destilaciones sucesivas conseguimos obtener un liquido que antes tenia el 25 % de benceno y ahora tie
el 95 % de benceno. A este proceso se le denomina destilacion fraccionada que es la aplicacion sucesiva d
una destilacion simple. Se utiliza principalmente para separar mezcla. Se puede hacer cuando las diferenci
de presion de vapor sean muy distintas.

Para realizar estas destilaciones fraccionadas se utilizan:

—columna de relleno: la cual se calienta y el liquido se evapora condensandose asi en las

bolitas y el vapor se va enriqueciendo en el elemento mas volatil.

—columna de plato: la cual se calienta y el liquido se va evaporando y condensando en las

bandejas. Cuantas mas bandejas tenga de liquido condensado mejor

sera la destilacion. La columna de platos se utiliza mucho en el ambito

industrial y se denomina columna de plato de Borbotes de tal forma

que el rendimiento de una columna viene determinado por el numero de

platos tedricos. Estos platos tedricos serian los que corresponden a una
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separacion determinada.por ejemplo si una columna la utilizasemos

para llegar de A a B y hemos realizado 3 destilaciones ideales se dice que
la columna es de 3 platos tedricosEn la practica las columnas de plato

no son totalmente eficaces y cada plato no se comporta de forma ideal

por ello se recurre sobre todo a columnas de relleno a lo que denominamos
altura equivalente a un plato teorico ( A.E.P.T.) que se utilizan para
determinar el rendimiento de una columna. De forma general en el
laboratorio la AETP suele ser de unos pocos cm.

TERMOQUIMICA O TERMODINAMICA QUIMICA

La termoquimica es la parte de la quimica que estudia el calor puesto en juego en las reacciones quimicas
sus transformaciones. En toda reaccion quimica o se consume calor o se desprende calor.

El estudio del calor tiene muchas aplicaciones en las reacciones quimicas y ademas porque el calor de
reaccion tiene mucho que ver con el sentido espontaneo o no de una reaccion quimica.

Teniendo en cuenta el tipo de sistema que nos podemos encontrar, tenemos tres tipos de sistemas:
.Sistema aislado: es aquel que no intercambia ni materia ni energia con sus alrededores.

.Sistema abierto: es aquel que solo intercambia energia con sus alrededores.

.Sistema abierto: es aquel que intercambia energia y materia con sus alrededores.

El estado de un sistema viene determinado por los valores de ciertas propiedades. Estas propiedades puec
ser microscépicas 0 macroscopicas:

.propiedades microscdpicas : son aquellas que describen el comportamiento de las particulas

individuales del sistema.

.propiedades macroscopicas: son aquellas que se refieren al comportamiento global de un gran

numero de particulas.(el conjunto de particulas tienen una

determinada masa y volumen).

La termodinamica solo trata de las propiedades macroscopicas de un sistema.

En cualquier sistema las variables mas importantes son concentracion, presion, volumen, composicion y
temperatura denominadas funciones de estado. Otras variables son la energia interna U, la entropia Sy la

energia libre de Gibbs G.

Una_variable en funcion de estado es aquella variable cuyo valor depende exclusivamente del estado del
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sistema, de tal forma que cuando cambio el estado del sistema la variacién que experimentan estas variabl
dependen exclusivamente del estado inicial y final del sistema y no del camino seguido para pasar de un
estado a otro. Las variables funcion del sistema no son independientes.

P.V=nRT

La termodinamica trata exclusivamente estados de equilibrios de tal forma que ademas las funciones de es
tienen valores uniformes y constantes en todo el sistema que no cambia con el tiempo.

1.-Primer principio de la termodinamica principio de la conservacion de la energia.

Fue enunciado por Claussius en el afio 1848 y dice asi en cualquier proceso quimico la energia puede
transformarse de una forma a otra incluyendo calor y trabajo pero nunca se crea ni se destruye. La energia
interna de un sistema se define como el calor menos el trabajo.

U=Q-w

Si la U de un sistema se conserva, el incremento de la energia interna seria igual al calor absorbido por el
sistema menos el trabajo ejercido por el sistema.

El criterio de signos que se acepta es que el calor absorbido por el sistema es positivo y el trabajo realizadc
por el sistema tambien es positivo.

Q+
w

Tanto Q como W son formas de transferencias de energia, pero no son fluidos materiales ni naturales por
tanto no son propiedades del sistema ni son funciones de estado.

El calor es la energia transmitida a causa de una diferencia de temperatura entre el sistema y sus alrededol
El trabajo es la energia transmitida mediante una conexién mecanica entre el sistema y sus alrededores.
2.—Calor de reaccion y ecuaciones termodinamicas.

Centrandonos mas en el concepto de reaccion y basandonos en el 1° principio de la termoquimica podriam
decir que la diferencia de energia interna entre los reactivos y los productos es una cantidad constante ya 0
solo depende de la naturaleza de las sustancias que intervienen en la reaccion y no del camino seguido de
forma que para una presion y una temperatura determinada el incremento de energia interna es el mismo
siempre que los estados inicial y final sean los mismos.

En procesos a volumen constante U = QV.

En procesos a presion constante (que son la mayoria que se dan a nivel de laboratorio e industrial) se
introduce una nueva funcion de estado denominada entalpia ( H ) que se define como la energia interna me
trabajo realizado.

H=U+P.V

La variacion de entalpia es igual al calor a presion constante.
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Qp=H

¢, Qué relacion existe entre Uy H ?

. Si la relacion se lleva a cabo entre liquidos y solidos 8U = 8H puesto que en este caso el

trabajo es 0.

. Si la relacion tiene lugar entre gases 6H = 68U + P.V

OH=08U+nRaT

El calor de la reaccion cuando el calor es absorbido en la reaccion se denomina reaccion endoternica.
El calor de reaccion cuando el calor es despendido en la reaccion se denomina reaccion exotérmica.

El calor de reaccion depende de la presion y la temperatura y se encuentra tabulada en 25 °C y 1 atm de
presion.

Las ecuaciones termoguimicas son aquellas que expresan la reaccion quimica indicando el calor de reacci
el estado de la sustancia. En las ecuaciones termoquimicas se puede operar como si fueran operaciones
algebraicas.

3.-Ley de Hess (aplicada a la termoquimica). Ley de la aditividad de los calores de reaccion.

Fue enunciada en el afio 1840 y dice asi para un proceso determinado donde reactivos dan productos tantc
O0H como 68U son los mismos dependiendo del estado inicial reactivo y del estado final producto y no de los
pasos intermedios que se haya que dar para llegar de unos a otros.

OH = 8H productos — 6H reactivos

De tal forma que cuando una reaccion quimica puede expresarse como suma algebraica de dos o mas
reacciones, el calor global puesto en juego es igual a la suma algebraica de los calores de reaccion de las

reacciones o procesos parciales.

Esta ley es muy util para calcular calores de reaccion de los que no se puede calcular directamente su calo
reaccion.

Ejempilo:

a) C (s) + 02 (g) CO2 (g) 6Ha = -94'05 Kcal/mol

b) C (s) + %2 02 (g) CO (g) ¢, OHb?

c) CO (g) + 2 02 (g) CO2 (g) 8Hc = -67'64 Kcal/mol

a=Db+c>>>>>>>>>dHa = dHb + dHc >>>>>>> dHb = -94'05 + 67'64 = —26'31 Kcal/mol
3.1.—Calor de formacién o entalpia normal de formaciéon (6Hf).

Se define como la entalpia de la reaccion de formacion de un mol de una sustancia en estado normal a par
de las sustancias en estado normal 0 estandar tambien, es decir, a 1 atmosfera de presion y a 25° C 0 298¢
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Si 0Hf > 0 el compuesto es inestable.

Si 0Hf < 0 el compuesto es estable.

Por norma se define Hf para los elementos como 0. Por supuesto los valores de las entalpias de formaciol
gran cantidad de sustancias se encuentran tabuladas de tal forma que si yo quiero conocer la entalpia de
formacion de una reaccion cualquiera puedo determinarla siempre que se conozcan las entalpias de las
sustancias que la formen.

En la reaccon de descomposicion del CaCO3 para dar CaO y CO2 de la que no conozco OHf si puedo
conocerla siempre que conozca la entalpia de descomposicion del CaCO3 y la entalpia de formacion del Cf
y CaO.

Ejempilo:

1) CaCO3 (s) CaO (s) + CO2 (g) ¢, OHf ?

2) CaCO3 (s) Ca(s) + C (s) + O3 (g) oHf1

3) Ca (s) + %2 02 CaO (s) 6Hf2

4) C (s) + O2 (g) CO2 (g) oHf4

1 = 2+3+4 >>>>>>>>>>> gHf = gHf1 + oHf2 + dHf3

en general la 8H = 88Hf productos — ddHf reactivos y multiplicados por sus respectivos coeficientes
estequiometricos.

3.2.—Calor o entalpia de combustion.

Se define como dHc y seria el calor desprendido en la combustiéon completa de un mol de un compuesto er
estado normal o estandar.

3.3.—Energia de enlace o disociacion.

Se conoce experimentalmente que la energia de enlace del H2 es de 104'2 Kcal/mol que seria la misma
energia que se necesitaria para pasar de 2H a H2.

2H H2

en el caso del CH4 necesitariamos 397'99 Kcal/mol para romper los 4 enlaces de C, se determina
experimentalmente que la energia necesaria para romper un enlace C-H es aproximadamente igual,
independientemente de la molécula en la que interviene dicho enlace.

CH4 397'99 = 99'9 Kcal/mol

4

Por ello se suele hablar de energia media de enlace, y este valor se suele utilizar independientemente de le
molécula de la que se trate , por ello tambien existen valores tabulados de la energia media de enlace.

4.-Ley de Kirchoff.
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Esta relacionado con la entalpia de reaccion y la temperatura. Imaginemos una reaccion quimica a presion
constante, en la que los reaccionantes a una temperatura T1 se convierten en los productos a la temperatu
T1

R (T1) P (T1)

entonces a una temperatura T2 esta reaccion puede realizarse siguiendo dos caminos:

P (T2)

R (T1) P(T2)

R(T1)

Se define_capacidad calorifica al calor necesario para aumentar 1°C un gramo de la sustancia.

Podemos ya calcular cual seria la entalpia puesta en juego en una reaccion considerando los enlaces rotos
los enlaces formados.

O0H = & enlaces rotos - & enlaces formados

otra manera de calcularlo:

OH = 8Cp productos ( T2 — T1) con 6Cp = 68Cp prod — d0Cp react

multiplicado por sus correspondientes

coeficientes estequiometricos.

siendo Cp las capacidades calorificas de un gas a presion y volumen constante.
5.-Expontaniedad de las reacciones.

51

38



