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Quimica
Calculos estequiométricos

Reacciones quimicas y ecuaciones

Una reaccion guimica es un proceso en el cual una sustancia (o sustancias) cambia para
formar una o mas sustancias diferentes. Las reacciones quimicas se representan
utilizando ecuaciones quimicas. En una ecuacion quimica se utilizan formulas quimicas
para representar a las sustancias iniciales denominadas reactivos y a las sustancias
formadas como resultado de dicha reaccién denominadas productos. Ademas se utiliza
una flecha entre las formulas de los reactivos y de los productos, que significa “produce”,
y signos “+” entre las férmulas de los reactivos y de los productos. El signo a la izquierda
significa “reacciona con” y a la derecha significa “junto a”.
En una ecuacién quimica se indica el estado fisico de los reactivos y de los productos
mediante las letras g, |, s y ac, escritas entre paréntesis, para indicar si las sustancias se
encuentran en estado gaseoso, liquido, sélido y/o disueltas en soluciébn acuosa,
respectivamente.
En forma general:

Reactivos — Productos

De acuerdo con la ley de conservacién de masa, las ecuaciones quimicas tienen que
estar balanceadas, es decir que el nUmero de atomos de cada tipo de elemento en los
reactivos y productos debe ser el mismo. En las reacciones quimicas no se crean o
destruyen atomos, se reordenan formando particulas diferentes.

Por ejemplo el hidruro de sodio reacciona con el agua formando hidroxido de sodio y
agua. El proceso se representa por la siguiente ecuacion:

NaH (s) + H,O (I) — NaOH (ac) + H,(g)

A partir de la ecuacién quimica propuesta, es posible observar que el nimero de atomos
de cada elemento a cada lado de la flecha, coincide. En los casos en que los nimeros de
atomos no coinciden, hay que balancear la ecuacion, por medio de coeficientes
estequiométricos, para lo cual existen distintos métodos. Al hacerlo, es necesario tener en
cuenta la siguiente clasificacion:

- Reacciones en las que no hay cambios en el numero de oxidacién de los elementos,
entre los reactivos y los productos. Las ecuaciones quimicas de estas reacciones pueden
igualarse por tanteo.

- Reacciones en las que hay cambios en los nimeros de oxidacién de los elementos.
Este tipo de reacciones se denomina reacciones de Oxido-reduccion o reacciones redox.
Para balancear las ecuaciones redox se utiliza el método ion-electréon.



\

Universidad de Buenos Aires UBA XXI

Quimica

Se denomina oxidacién al proceso por el cual un atomo de un elemento pierde
electrones, aumentando su ndmero de oxidacion.

Se denomina reduccidn al proceso por el cual un &tomo de un elemento gana electrones,
disminuyendo su nimero de oxidacion.

Los procesos de oxidacion y reduccién siempre ocurren de manera simultanea (cuando
una especie se reduce, otra necesariamente se oxida).

Por lo tanto, una reaccion redox implica la transferencia de electrones de la especie
(a&tomo, molécula o ion) que se oxida a la especie que se reduce.

Es importante saber, que un agente oxidante es aquella sustancia que se reduce y
produce la oxidacion de otra sustancia y un agente reductor es aquella sustancia que se
oxida y produce la reduccién de otra sustancia.

Para saber si una especie se oxida o se reduce hay que tener en cuenta el nimero de
oxidacion de los todos los elementos que intervienen en la reaccion, para lo cual se
utilizan las reglas de asignacion de los nimeros de oxidacion (unidad 2: uniones
guimicas). Por ejemplo, para determinar si la ecuaciéon que se detalla a continuacién
representa un proceso redox, asignamos los numeros de oxidacion de todos los
elementos.

KMnQ, (ac) + KCI (ac) + H,SO,4 (ac) — MnSO, (ac) + Cl, (g) + K,SO,4 (ac) + H,O ()
+147 -2 +1-1 +1 +6 -2 +2 46 -2 0 +1 +6 -2 +1-2

Se observa que se modifican los nimeros de oxidacion de los elementos cloro y
manganeso. El Cl"del KCI se oxida a Cl, y el Mn del KMnO, se reduce a Mn*" en el
MnSQ,. Por lo tanto, es una reaccién de 6xido-reduccion.

Célculos estequiométricos

La estequiometria es una rama de la quimica que trata las relaciones cuantitativas entre
las sustancias involucradas en las reacciones quimicas.

En toda ecuacion quimica es importante:

a) escribir las formulas de las sustancias de forma correcta y balancear la ecuacion, en
caso de que no esté balanceada.

b) interpretar el significado de la ecuacion. Los coeficientes estequiométricos, a nivel
submicroscdpico, indican el nUmero de particulas (iones, &tomos o moléculas) de cada
sustancia que intervienen en la reaccién y, a nivel macroscopico, el nUmero de moles
(cantidad de sustancia) de cada una. A partir de estos datos es posible establecer
relaciones cuantitativas entre distintas magnitudes de las diferentes sustancias.

Las relaciones estequiométricas que brindan las ecuaciones quimicas son las que
permiten realizar los calculos correspondientes, por eso es importante interpretarlas y
escribirlas.
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Por ejemplo calculamos la masa de oxigeno necesaria para reaccionar
estequiométricamente con 10 gramos de hidrégeno y formar agua.

Ecuacion 2H (@) + O2(9) — 2HO()
balanceada
Relaciones 2 mol 1 mol 2 mol

estequiométricas 4,009 32,09 2x18,09g=36,09

Datos del 10,09 ¢masa?
ejercicio e
incognita

A partir de las relaciones estequiométricas y los datos del ejercicio es posible plantear:

Con 4,00 g de H, _“reaccionan estequiométricamente” 32,0 g de O,
10,00 g de H, “reaccionan estequiométricamente” x= 80,0 g de O,

En consecuencia, es posible conocer la masas o cantidad de reactivo necesaria para
reaccionar con una determinada masa o cantidad de otro reactivo, como también la masa
o cantidad de producto que puede obtenerse a partir de una determinada masa o cantidad
de reactivo utilizando célculos estequiométricos.

Para la reaccion planteada es posible calcular la masa de agua que se forma a partir de
10 gramos de H..

Con 4,00 g de H, “ se forman” 36,0 g de H,O
10,0 g de H, “se forman” x= 90,0 g de H,O

Pureza

La pureza de una muestra se expresa en porcentaje y es la masa de sustancia (pura)
presente cada 100 g de muestra o mineral. Para el célculo del porcentaje de pureza, es
posible utilizar la siguiente expresion:

masa de reactivo
masa de muestra

% pureza = 100

Por ejemplo, se calienta 800 g de una muestra de MgCO; de 92,0 % de pureza. Calcular
el volumen de dioxido de carbono que se obtiene si se lo recoge a 57,0 °C y ejerce una
presion de 2,00 atm. La ecuacidn que representa el proceso es:

MgCOs(s) — CO;(g) + MgO (s)
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Para el calculo estequiométrico de un producto a partir de la masa de una muestra o
mineral, es necesario determinar la masa de reactivo que se encuentra en la muestra o en
el mineral a partir del porcentaje de pureza, pues lo que reacciona es la masa (pura) del
reactivo.

La masa de la muestra, 800 g, no son solo MgCOs, sino que contiene otras sustancias
denominadas impurezas, motivo por el cual se determina la masa de MgCOs;

100 g de muestra. _“contiene” .92,0 g de MgCOs;
800 g de muestra. “contiene” .Xx = 736 g de MgCO3 (puro)

Célculo del volumen de gas

Ecuacion MgCOs(s) — CO,(g) + MgO (s)
balanceada
Relaciones 1 mol 1 mol 1 mol
estequiométricas 84,0¢g 4409 40,0 g
Datos del 800 g eV?
ejercicio e muestra 57,0°C
incégnita 92,0 % pureza 2,00 atm

7369

con 84,0 g MgCO; *“se obtiene” 1 mol de CO,
736 g MgCOs;“se obtienen” X= 8,76 moles de CO,

Para determinar el volumen de gas, se utiliza la ecuacion:

P.V=n.R.T

_n.RT 8,76 mol. 0,082 atmdm®.K™.mol *.330K
P 2,00 atm

Vv =118,6dm?®

Reactivo limitante
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El reactivo limitante es el reactivo que se consume primero en la reaccién y que limita la
cantidad de producto que se puede formar. Recordar que es conveniente realizar el
célculo de la cantidad de producto formado a partir del reactivo limitante.
El célculo del reactivo limitante se realiza siempre que se informen datos (masa, cantidad,
volumen de sc) de por lo menos dos de los reactivos que intervienen en la reaccion.

Por ejemplo determinar el reactivo limitante si se hacen reaccionar 47,5 g de flGor con
30,0 mL de agua (p= 1g/mL) segln la siguiente ecuacion:

Ecuacién 2F,(Q) + 2HO0() —  4HF(c) + 0:(9)
balanceada
Relaciones 2 mol 2 mol 4 mol 1 mol
estequiométricas 76,09 36,09
Datos del ejercicio 475¢g 30 mL

(p=1g/mL)
Incognita ¢Rvo limitante?

Dado que se informan datos de los dos reactivos, hay que determinar cual es el reactivo
limitante.
Con 76,0 g de F, “reaccionan estequiométricamente” 36,0 g de H,O

47,5 g de F; “reaccionan estequiométricamente” x= 22,5 g de H,O

Conclusion, para que reaccionen los 47,5 g de F, se necesitan solo 22,5 g de H,O de los
30,0 g de los que se dispone, por lo tanto sobra agua. En este caso el agua es el reactivo
en exceso, y el F, es el reactivo limitante.

Rendimiento

El % de rendimiento indica la cantidad de producto que se obtiene en la practica en
relacién a la cantidad tedrica que deberia obtenerse segun la ecuacion estequiométrica.
La relacion estequiométrica que brinda la ecuacion, la cantidad, en moles, y/o la masa de
los productos corresponde a un 100 % de rendimiento, es decir, es la méxima cantidad
posible de producto que se puede obtener en la reaccion.

El rendimiento es un concepto que se aplica a los productos de lareacciéon, nunca a
los reactivos.

Para el calculo del porcentaje de rendimiento, es posible utilizar la siguiente expresioén:

masa o cantidad de producto obtenida

% Rto = 100

masa o cantidad de producto esperada |
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Por ejemplo, se desea conocer qué cantidad de HF se obtiene si en el ejemplo anterior la
reaccién se produce con un 85,0 % de rendimiento.

Ecuacion 2F2(@) + 2HO0() —  4HF(ac) + O,(g)
balanceada
Relaciones 2 mol 2 mol 4 mol 1 mol
estequiométricas 76,09 36,09
Datos del ejercicio e 47549 30 mL Rto ¢cantidad?
incégnita (p=1g/m 85,0 %

-

Rvo Limitante

76,0 g F, “reaccionan formando” 4,00 mol HF
47,5 g F; “reaccionan formando” X= 2,50 mol HF (cantidad esperada, Rto al 100 %)

Dado que se informa que el rendimiento es del 85,0 %, se calcula la cantidad obtenida.

100 % Rto. -------- 2,50 mol HF

85,0 % Rto. -------- X =2,125 mol HF = 2,13 mol HF
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Cinética Quimica

La cinética quimica es el area de la quimica que tiene relacion con la rapidez, o velocidad con que
ocurre una reaccion. La cinética se refiere a la velocidad de una reaccioén, o la velocidad de reaccion,
que es el cambio en la concentracion de un reactivo o de un producto con respecto al tiempo.

Podemos representar de forma general una reaccion mediante la siguiente expresion

Reactivos > Productos

Esta ecuacién expresa que durante el transcurso de una reaccion los reactivos se consumen
mientras que se forman los productos. Se puede seguir el progreso de una reaccion al medir, ya sea
la disminucién en la concentracion de los reactivos, o el aumento en la concentracion de los
productos.

Para una reaccion sencilla, donde las moléculas de A se convierten en moléculas de B

A > B

Podemos representar a las moléculas de A con esferas rojas y a las de B con esferas azules. Asi, el
cambio en el tiempo de la concentracién de cada especie puede ilustrarse de la siguiente manera:

o D

‘290 L

Se puede observar la disminucion en el nimero de moléculas de A y el aumento en el nimero de
moléculas de B, a medida que transcurre el tiempo.

En general, la velocidad se expresa en términos del cambio en la concentracion respecto del tiempo.
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Para nuestro ejemplo,

AlA] 0 velocidad = AlB]

velocidad =
At At

donde A[A] y A[B] son los cambios en la concentracion molar en un determinado periodo de tiempo
At.

Se puede representar graficamente la evolucién del sistema como se muestra a continuacién, para
cada sustancia. La concentracion de A disminuye, mientras la concentracion de B, aumenta.

12 0g8
1 07
06
03
g g U= //
= 06 ~ =) 04 /
04 0.3 7
\\'0 02
0.2 0.1 i
0 0
0 10 20 30 40 50 0 10 20 30 40 50
Tiempo (s) Tiempo (s)

En reacciones donde la relacién estequiométrica no es 1:1 la expresion de la velocidad debe
considerarse con cuidado. Por ejemplo, en la reaccién

2A — ——> B

Dos moles de A se transforman en un mol de B, por lo tanto la velocidad de transformacion de A es
el doble de la de formacion de B. Por lo tanto, las velocidades pueden expresarse de la siguiente
manera:

1 ala)

velocidad* = — . AlB]

o] velocidad =
At

*El signo negativo se utiliza ya que la variacion de concentracion es negativa en el caso de los reactivos y la velocidad
debe ser una magnitud positiva.

En general, para la reaccion
aA + bB <% ¢+ dD
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La velocidad estéa dada por:

ocidad — _ A4 1A[B] _ 1A[C] _ 1A[D]
vetoaidad = = TAr T b Ar ¢ At d At

Puede establecerse una constante de proporcionalidad entre la velocidad de la reaccion y la
concentracion de los reactivos, k.

velocidad
"~ [reactivos]

Y teniendo en cuenta esta constante, denominada constante de velocidad (que varia sélo al cambiar
la temperatura) podemos expresar la ley de la velocidad como la relacion de la velocidad de una
reaccion con la constante de velocidad y la concentracion de los reactivos, elevadas a alguna
potencia.

Para el caso general que ya mencionamos,
velocidad = k[A]* [B]”

donde x e y son valores que se determinan experimentalmente. La suma de estos exponentes (que
no tienen porgué coincidir con los coeficientes estequiométricos) se conoce como orden de reaccion.

e Si una reaccién es de orden cero, la velocidad de reaccién es independiente de la
concentracion de los reactivos y es igual a la constante de velocidad, k.

e Siunareaccién es de orden uno, la velocidad de reaccién es directamente proporcional a la
concentracion de uno de los reactivos.

En aquellas reacciones que se producen en varios pasos, la velocidad del paso mas lento determina
la velocidad de la reaccién. El conocimiento de los mecanismos de reaccion y de las velocidades de
reaccidn resulta imprescindible para entender las rutas metabdlicas, por ejemplo.
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Equilibrio Quimico

El equilibrio quimico es un estado de la reaccion quimica en el cual existe un cambio a nivel
molecular, que macroscéopicamente resulta indetectable. Todos los equilibrios quimicos son
equilibrios dindmicos, en los gue tienen lugar simultdneamente una reaccion directay su inversa a la
misma velocidad y no existe una conversion neta de reactivos a productos ni de productos a
reactivos.

Para que un sistema esté en equilibrio deben estar presentes todas las especies quimicas que
participan de la reaccién

Podemos representar la evolucion del sistema

aA + bB cC + dD

mediante un gréfico en el que se puede observar que la concentracion de los reactivos disminuye
mientras la concentracion de productos aumenta hasta llegar al equilibrio (indicado por la linea de
puntos), donde las concentraciones permanecen constantes en el tiempo.

Concentracion
(M) | [C]

[D] ParaKc>1

[A]

[B]

-

o ]

tiempo (s)

La constante de equilibrio quimico

Considerando la siguiente reaccion reversible:
aA + bB cC + dD
En el estado inicial existen sélo los reactivos Ay B. La velocidad de reaccién de Ay B (o de formacién
de CyD)esvl.
v = kq [A]* [B])Y
A medida que comienzan a formarse los productos C y D, éstos se transforman en reactivos. La
velocidad de reaccién de C y D (o de formacién de Ay B) es v2.

v, =k [C]7 [D]Y
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Cuando se alcanza el estado de equilibrio vl = 02 y las concentraciones permanecen invariantes en
el tiempo.

Si Vv = Uy, entonces kq [A]* [B)?Y = k, [C)? [D]Y

En ese momento los coeficientes estequiométricos coinciden con el orden de la reaccion de manera
que

La relacion de las concentraciones molares entre productos y reactivos se representa mediante
Kc, la constante de equilibrio de la reaccion:

donde Kc = ka
k2

Suponiendo la siguiente reaccion en el equilibrio a 25 °C :

2 CO(g) + 02(q) 2 COx(9)
La constante de equilibrio se representa de la siguiente manera:

[CO,]*.

Ke = Tcor. 03]

Consideremos ahora, la siguiente reaccion en equilibrio en un recipiente cerrado a una temperatura
dada:

CaCoOs(s) CaO(s) + CO2(q)
La expresién de la constante de equilibrio seria:

Kc = [COz]

La “concentracion” de un sdlido es constante y por lo tanto, se puede incluir dentro del valor de Kc.

Consideremos un nuevo ejemplo: la reaccién de formacion del diéxido de carbono en un recipiente
cerrado, a una temperatura dada. Dicha reaccién se representa por la siguiente ecuacion

CO (g) + H20 ()) CO2 () + H2 (9)
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La expresion de la constante de equilibrio seria:

[COz] . [ Ha]

Ke=""1co]

Lo que se mencion6 mas arriba para los sélidos, se aplica también para los liquidos. Asi si un liquido
es un reactivo o un producto, su concentracion se considera constante y no se incluye en la expresion
de la constante de equilibrio.

Resumen de las reglas para escribir las expresiones de las constantes de equilibrio

e Las concentraciones de la especies reaccionantes y de los productos se expresan en
molaridad (mol/L).

e La constante de equilibrio (K¢) es un valor adimensional.

e Al sefialar un valor para la constante de equilibrio es necesario especificar la ecuacion
balanceada y la temperatura.

Prediccién de la direccién de una reaccién

Para las reacciones que no han alcanzado el estado de equilibrio, se puede obtener un cociente de
reaccion (Qc), en lugar de la constante de equilibrio, al sustituir las concentraciones en el equilibrio
por las concentraciones en otro momento de la reaccién en la expresion de la constante de equilibrio.

Podemos escribir una expresién general para Qc de la siguiente forma:

[Productos]
[Reactivos]

Qc=

Por ejemplo, para la reaccion de sintesis del yoduro de hidroégeno:

Hy(g) + L (9) 2HI(g)
La expresion para Qc seria,

[H1]?

=TT

Donde las concentraciones tanto de los reactivos como de los productos no son las concentraciones
en el estado de equilibrio sino en cualquier otro instante.

Para determinar en qué direccion evolucionara un sistema hasta alcanzar el equilibrio, se comparan
los valores de Qc y Kc. Esto da lugar a tres posibles situaciones:
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> Qc>Kc
La relacién entre las concentraciones iniciales de productos y reactivos es muy grande. El
valor de Qc debe disminuir para igualar el valor de Kc *. Por lo tanto, teniendo en cuenta la
expresion general para Qc, debe aumentar la concentracion de los reactivos y por ende,
disminuir la concentraciéon de los productos.
Para alcanzar el nuevo estado de equilibrio, los productos deben transformarse en reactivos:
se consumen productos y se generan reactivos.
> Qc=Kc
Las concentraciones iniciales son concentraciones de equilibrio. El sistema estéa en equilibrio.
> Qc<Kc
La relacién entre las concentraciones iniciales de productos y reactivos es muy pequefia. El
valor de Qc debe aumentar para igualar el valor de Kc 2. Por lo tanto, teniendo en cuenta la
expresion general para Qc, debe aumentar la concentracion de los productos y por ende,
disminuir la concentracion de los reactivos.
Para alcanzar el nuevo estado de equilibrio, los reactivos deben transformarse en productos:
los reactivos se consumen y se forman los productos.

Factores que alteran el equilibrio quimico

El equilibrio quimico representa un balance entre las reacciones directa e inversa. Los cambios en
las condiciones experimentales pueden alterar el balance y desplazar la posicién del equilibrio para
gue se forme mayor o menor cantidad de producto. Las variables que se pueden controlar en forma
experimental son concentracion, presion, volumen y temperatura.

El Principio de Le Chatelier

Existe una regla general que ayuda a predecir en qué direccién se desplazara una reaccion en
equilibrio cuando hay un cambio de concentracién, presion, volumen o temperatura. Esta regla se
conoce como Principio de Le Chatelier y establece que si se perturba un sistema en equilibrio, el
sistema respondera de manera de contrarrestar dicha perturbacion y alcanzar un nuevo estado de
equilibrio. Se considera una perturbacién a un cambio en la concentracion, presion, volumen o
temperatura del sistema que altere el estado de equilibrio.

Manteniendo fija la temperatura, el cambio de las otras condiciones llevara a que el sistema
evolucione nuevamente a la condicion de equilibrio que corresponde a esa temperatura. El valor de
la constante de equilibrio sera el mismo, ya que sélo varia con la temperatura.

Efecto de la adicion o eliminacién de reactivos o productos

La relacion de concentraciones fuera del equilibrio se define por el cociente de reaccion, Qc.

! Recordar que el valor de Kc para una reaccion es invariable siempre que la temperatura se mantenga
constante.
2 |dem nota al pie 1.
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Para el caso general,
aA + bB cC + dD
La expresién de Qc, sera
[C]°.[D]
Qc =
[A]*. [B]®

Al adicionar o eliminar reactivos o productos variara el valor de Qc. El sistema evolucionara para
volver a la posicién de equilibrio para esa temperatura.

Por lo tanto:

Si Qc > Kc el sistema evolucionara hacia la formacién de reactivos.

Si Qc < Kc el sistema evolucionara hacia la formacién de productos.

Si Qc = Kc el sistema se encuentra en equilibrio

Analicemos un caso en particular, la formacién de diéxido de carbono
2 CO(g) + O2(9) 2 CO2(9)

Si en el sistema en equilibrio se agrega una cierta cantidad de CO; (producto), el sistema
evolucionara de manera de contrarrestar la perturbacién sufrida. En este caso, si aumenta la
concentracion de CO,, el sistema evolucionara en el sentido que disminuya dicha concentracion y de
esta forma reestablecer un nuevo estado de equilibrio. La reaccion que permite esto es la
descomposicion de CO; y la formacién de CO y O,. La concentracién de CO; disminuye mientras
gue las concentraciones de CO y O, aumentan, manteniendo el mismo valor de Kc. Por lo tanto, se
dice que el sistema evolucionara hacia reactivos.

Sien el sistema en equilibrio se agrega una cierta cantidad de CO (reactivo), el sistema evolucionara
de manera de contrarrestar la perturbacion sufrida. En este caso, si aumenta la concentracion de
CO, el sistema evolucionara en el sentido que disminuya dicha concentracién y de esta forma
reestablecer un nuevo estado de equilibrio. La reaccién que permite esto es la formacion de CO; a
partir de CO y O». La concentracidon de CO, aumenta mientras que las concentraciones de CO y O
disminuyen, manteniendo el mismo valor de Kc. Por lo tanto, se dice que el sistema evolucionara
hacia productos.

De la misma manera se puede pensar la evolucion del sistema al extraer alguno de los reactivos o
productos.

Cambios en el volumen y la presion

Los cambios de presién normalmente no alteran las concentraciones de las especies reactivas en
fase condensada, ya que los liquidos y sdlidos son practicamente incompresibles. En cambio, las
concentraciones de los gases son muy susceptibles a los cambios de presion. Al examinar la
ecuacion P .V =n . R . T, donde P = (n/V) RT, se puede advertir que P y V son inversamente
proporcionales, es decir, al aumentar P disminuye V y viceversa. El término n/V indica la
concentracion del gas en mol/L y varia directamente con la presion.
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Supongamos el siguiente sistema en equilibrio:

N204(g) 2 NOx()

Si aumenta la presion del sistema, éste evolucionard de manera de contrarrestar esta perturbacion;
disminuyendo la presion del sistema. La presion esta directamente relacionada con el nimero de
moles de gas que estan presentes en el recipiente, por ende, en este caso, para bajar la presiéon se
favorece la reaccion inversa, la formacion de reactivo. El nimero de moles disminuye y por lo tanto,
también la presion.

En general, un aumento en la presién (disminucién de volumen) favorece la reaccion neta que reduce
el nimero total de moles de gases y una disminucién de la presién (aumento del volumen) favorece
la reaccidn neta que aumente el numero de moles de gases. Para las reacciones en las que no
cambia el numero de moles de gases, el cambio de presion (o de volumen) no modifica la
posicion de equilibrio.

Es posible modificar la presion de un sistema sin modificar el volumen, por ejemplo, afiadiendo un
gas inerte al sistema. En este caso al aumentar el nimero total de moles, aumenta la presion total
del sistema. En un sistema a volumen constante el agregado de un gas inerte, aumenta la presion
total, al mismo tiempo que disminuyen las fracciones molares de los gases originales pero las
presiones parciales calculadas como el producto de las fracciones molares por la presion total,
permanecen inalterados. Por consiguiente, la presencia de un gas inerte no altera el equilibrio.

Cambios en la temperatura

Los cambios de concentracion, presion o volumen, pueden alterar la posicion de equilibrio, pero no
modifican el valor de la constante de equilibrio. Esta s6lo se altera con los cambios en la temperatura
del sistema.

Por ejemplo, la formacion de NO; es un proceso endotérmico.

N204() 2 NOg()
y por lo tanto, la reaccién inversa es exotérmica

2 NOy(g N2O4(g)

Pero, ¢,qué sucede cuando el siguiente sistema en equilibrio se calienta a volumen constante?

N204(g) 2 NOg()
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Teniendo en cuenta el Principio de Le Chatelier, al aumentar la temperatura el sistema evolucionara
de manera de contrarrestar dicha perturbacion, o sea, favoreciendo la reacciéon que absorba calor y
por lo tanto, disminuyendo la temperatura. En este caso, la reaccion favorecida es la reaccion
endotérmica, es decir, la que se produce de reactivos a productos.

Sitenemos en cuenta la expresion de Kc,

N0,
e = N0,

Podemos establecer que ante un aumento de la temperatura, el sistema evolucionara de manera de
disminuirla, aumentando la cantidad de producto y por lo tanto, el valor de Kc aumentara.

Puede pensarse de manera similar cual seria el cambio en Kc al disminuir la temperatura.

Al disminuir la temperatura, el sistema evolucionara de manera de contrarrestar esta perturbacion
favoreciendo la reaccion exotérmica (se libera calor y por ende, aumenta la temperatura). Por lo
tanto, aumentard la concentracion de reactivos y disminuira la de productos con la consecuente
disminucion del valor de Kc.
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Acidos y bases

A lo largo de la historia, muchos cientificos investigaron las propiedades de los acidos y las bases.
De este modo, surgieron diferentes teorias para explicar el comportamiento de estos compuestos
en soluciéon. Las mas relevantes son la Teoria de Arrhenius, la Teoria acido/base de Bronsted y
Lowry y la Teoria de Lewis.

Acidos y bases de Brgnsted-Lowry

Un 4cido segun Brgnsted se define como una sustancia capaz de ceder un protén y una base,
COmMO una sustancia que puede aceptar un protén.

Una extension de la definicion de Bragnsted de &cidos y bases es el concepto de par acido-base
conjugado, su estructura se diferencia en un ion hidrégeno. La base conjugada es la especie que
resulta cuando el acido pierde un ion hidrogeno.

HCI + H,O - H,O" + CI

Acido Base conjugada

A la inversa, un acido conjugado resulta de la adicion de un proton a una base de Brgnsted.

NH; + H,O() 2 NHj(ac) + OH (ac)

base acido conjugado
El agua como caso particular de electrolito débil

El agua es un electrolito débil que experimenta una ligera ionizacion.
H,O (I) + H,O () 2 H30" (ac) + OH (ac)
Esta reaccion se conoce como autoionizacion del agua. La constante de equilibrio para esta
reaccion es:
w = [HO'1[OH ]

=1,80.10"a25,0°C
[H.0]

La concentracién molar del agua puede considerarse constante e igual a 55.56 M. Por lo tanto,
1,8 x10 % . 5556 = Kw =[H;0"] [OH]
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La constante de equilibrio Kw (Kyaer) S€ denomina constante del producto iénico del agua, y
es el producto de las concentraciones molares de los iones oxonio (H;0") e hidréxido (OH) a una
temperatura determinada.
En el agua pura, a 25 °C, las concentraciones molares de los iones oxonio e hidroxido son
iguales, debido a la estequiometria de la reaccién, y su valor es:
[H;0"1=1.0x10" My [OH]=1.0x 107 M.

Por lo tanto:

Kw = [HsO"1[OH]=(1.0x107) (1.0x107")=1.0 x 10"

Las soluciones se clasifican en &cidas, basicas y neutras segun los valores de las concentraciones
molares de iones oxonio e hidréxido.

Siempre que las concentraciones molares de los iones oxonio e hidréxido son iguales, ([HsO'] =
[OHT)) la solucién acuosa es neutra.

En una solucion acida, la concentracion molar de iones oxonio es mayor que la concentracién
molar de iones hidréxido ([HsO"] > [OH]).

En una solucién bésica la concentracion molar de iones hidréxido es mayor que la concentracion

molar de iones oxonio ([H;0"] < [OH).

El pH: una forma de medir la acidez

Dado que los valores de las concentraciones de los iones H;O" y OH™ generalmente son muy
pequefios y, por lo tanto es dificil trabajar con ellos, el bioquimico danés Soren Sérensen propuso,
en 1909, una medida mas practica denominada pH.
El pH de una solucién se define como el logaritmo decimal negativo de la concentracién molar del
ion hidrégeno, en moles/L:

pH = -log [H307]

El pOH de una solucién se define como el logaritmo decimal negativo de la concentracion molar
del ion hidroxilo, en moles/L
pOH =—-log [OHT]
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El signo negativo de las definiciones de pH y?oucl)nl]—;cailmplica gue cuanto mayor es la concentracion
molar de H;O", mas bajo es el pH y que cuanto mayor es concentracién molar de OH’, mas bajo
es el pOH.
Las soluciones acidas, neutras y basicas, a 25°C, pueden identificarse por sus valores de pH y
pOH, como sigue:
Soluciones acidas:

[Hs0'1>1.0x 10" M; [OH]<1.0x 10’ M; pH < 7.00; pOH > 7.00
Soluciones neutras:

[H;0"1=1.0x 10" M; [OH]=1.0x 10" M; pH=7.00; pOH = 7.00
Soluciones basicas:

[H;0"1<1.0x 107 M; [OH]>1.0x 10" M; pH > 7.00; pOH < 7.00

A 25 °C, la escala de pH para soluciones diluidas comprende valores entre 0 y 14,00. Cabe
mencionar que existen soluciones en las que los valores de pH son menores que 0 0 mayores que
14,00.

Si consideramos nuevamente la constante del producto i6nico del agua, Ky
Ky =[H;0"]1 [OH]=1.0x10™"
Si se aplica el logaritmo negativo en ambos lados, se obtiene:
- (log [H30*] + log [OH]) = - log (1.0 x 10™*%)
- (log [H30"] + log [OH]) = 14.00

A partir de las definiciones de pH y de pOH se obtiene:
pH + pOH = 14.00
Esta ecuacion proporciona otra forma de expresar la relacion entre la concentracion de iones

HsO" y la concentracion de iones OH".

Fuerza de los acidos y las bases

Los &cidos fuertes, son electrolitos fuertes, es decir, se ionizan por completo en agua y el

proceso de ionizacion es irreversible.
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Las soluciones acuosas de los &cidos fuer?es no contienen moléculas de &cido sin ionizar.
La mayoria de los acidos fuertes son &cidos inorgénicos, por ejemplo: acido clorhidrico (HCI),
acido bromhidrico (HBr), acido yodhidrico (HI); acido nitrico (HNO3); &cido sulfarico (H,SO,) y
acido perclorico (HCIO,). Las ecuaciones que representan el proceso de ionizacién de alguno de

ellos son:
HCl + H,O () — H30" (ac) + CI (ac)

HNO; + H,O (I) — H30" (ac) + NO, (ac)

HCIO, + H,0 (I) — H30" (ac) + ClO, (ac)

Los &cidos débiles son electrolitos débiles, es decir, se ionizan sélo parcialmente en aguay el
proceso de ionizacion es reversible.

En el equilibrio, las soluciones acuosas de los acidos débiles contienen una mezcla de moléculas
del acido sin ionizar, iones oxonio, base conjugada y una pequefia cantidad iones OH’
provenientes de la autoionizaciéon del agua.

Los acidos carboxilicos, el acido fluorhidrico (HF), el acido nitroso (HNO.,), el acido sulfuroso

(H.SO3) son ejemplos de acidos débiles. Las ecuaciones de ionizacion son:
HF+H,O() & H;O" (ac)+ F (ac)

(_
HNO,+H,O () € H3O0*(ac) + NO, (ac)

Las bases fuertes son electrolitos fuertes, es decir, se ionizan por completo en agua y el proceso
de ionizacion es irreversible.

Las soluciones acuosas de las bases fuertes estan formadas por moléculas de agua y los iones
provenientes de la ionizacién de la base y del agua.

Los hidroxidos de los metales alcalinos, Grupo 1, y algunos de los metales alcalinos térreos,

Grupo 2, son bases fuertes.

NaOH MO, Na'(ac) + OH™ (ac)

Ba(OH), _H0 | Ba*(ac) + 20H (ac)
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Las bases débiles son electrolitos débiles, es decir, se ionizan solo parcialmente en agua y el

proceso de ionizacion es reversible.

En el equilibrio, las soluciones acuosas de las bases débiles contienen una mezcla de moléculas
de la base sin ionizar, de iones OH" , del 4cido conjugado y una pequefia cantidad iones H;O"
provenientes de la autoionizacion del agua.

El amoniaco, las aminas y las amidas son ejemplos de bases débiles.

NH; + HO() & NH;(ac) + OH (ac)

CH3CH,NH, + HZO(I) 2 CH3CH ZNH;— (aC) + OH"~ (a.C)

Constante de ionizacion de acidos y bases débiles

Como se ha visto, la mayoria de los acidos y bases son electrolitos débiles que se ionizan
parcialmente en agua. La ionizacién de un acido monoprético* débil, HA, en agua se representa
por la ecuacion:

HA + H,O 2 H;O" + A”

*Se define acido monoprético a los que poseen un solo atomo de hidrégeno por molécula.

La expresion del del equilibrio para esta ionizacion:

_[HO'1[AT]
[HA]

Ka

Ka es la constante de ionizacion del acido, es decir, la constante de equilibrio para la
ionizacién de un &cido débil. (La concentracion del agua se incorpora a la constante de equilibrio

dando Ka constante de ionizaciéon del acido o constante de acidez).

A cierta temperatura, la fuerza del acido HA se puede medir cuantitativamente mediante Ka.
Cuanto mayor es el valor de Ka, el acido es mas fuerte, en consecuencia el acido estd mas
ionizado y mayor es la concentracion de iones H;O" en el equilibrio,

La ionizacion de las bases débiles se analiza de la misma manera que la ionizacién de los acidos
débiles. Por ejemplo, al disolver el amoniaco se disuelve en agua, se produce la ionizacion parcial

del mismo.



2)

Universidad de Buenos Aires UBA XXI

Quimica
NH; + H,O(l) 2 NH; (ac) + OH(ac)

La constante de equilibrio para esta ionizacion es:

o _ [OH LINH;]
[NH]

Kb, es la constante de ionizacién béasica, es decir, la constante de equilibrio para la ionizacion
de una base débil. Cuanto mayor es el valor de Kb, la base es més fuerte, en consecuencia la

base esta mas ionizada y mayor es la concentracién de iones OH™ en el equilibrio.



