MODULO DE QUIMICA GENERAL

UNIDAD 1

ESTRUCTURA DE LA MATERIA



INTRODUCCION

Este modulo de quimica general pretende presentar de una manera concreta los
conceptos que a consideracion del autor son necesarios para el desarrollo del
respectivo curso académico en los programas de las facultades de ciencias
basicas e ingenieria y de la facultad de ciencias agrarias.

Aunque el objetivo de la quimica es extremadamente amplio, con el modulo
buscamos aprender y comprender los principios generales que rigen el
comportamiento de la materia. Por eso se hace necesario entender la relaciéon que
existe entre la ‘estructura de la materia y 'sus ‘propiedades, y los cambios
energéticos que acomparnan las transformaciones los compuestos quimicos.

El modulo esta distribuido en tres unidades:

La primera hace referencia a la estructura de la materia a partir de los atomos y
compuestos; a las propiedades de los diferentes estados de la materia, haciendo
énfasis en el estado gaseoso.

En la segunda unidad se estudia las diferentes dispersiones, especialmente a las
soluciones verdaderas. Se muestra ademas las propiedades de los coloides y de
las suspensiones.

La tercera unidad abarca los cambios quimicos y los calculos estequiométricos de
las cantidades de reactantes y productos involucrados en una reaccién quimica.
Por ultimo se espera que con el estudio del curso académico de quimica general

se proporcionen las bases para el desarrollo de futuros aprendizajes.



1. ELEMENTOS QUIMICOS

1.1.1 ESTRUCTURA DE LOS ATOMOS

La idea principal de una de las teorias mas antiguas de la historia de las ciencias,
consiste en que toda sustancia se puede dividir solo hasta que se obtengan las
particulas mas pequefas posibles. Esta idea fue propuesta por el filosofo griego
Demdcrito (460 A.C-370 A.C), quien llamé a las particulas atomos (del griego
arouog), es decir sin division. Los postulados de Demdécrito no recibieron
reconocimiento, sino hasta el siglo 18, cuando los quimicos comenzaron a explicar

los resultados experimentales de sus trabajos utilizando el concepto de atomo.

El inglés John Dalton (1766- 1844) formulo en el aio 1808 la teoria atomica. Los

principales postulados de esta teoria son:

¢ Todas las sustancias (materia) estan compuestas de atomos, particulas
indivisibles que no pueden ser creadas ni destruidas.

¢ Los atomos de un mismo elemento son totalmente idénticos, es decir, poseen
la misma masa, carga. Los atomos de los diferentes elementos tienen masas
diferentes.

¢ Los atomos permanecen sin division, aun cuando se combinen en las
reacciones quimicas.

¢ Cuando se combinan los atomos para formar compuestos, estos guardan
relaciones simples.

¢ Los atomos de elementos diferentes se pueden combinar en proporciones
distintas y formar mas de un compuesto.

¢ Los atomos de dos o mas elementos distintos se unen para formar

compuestos quimicos.



En el siglo 19 la teoria de Dalton fue aceptada por la comunidad cientifica, lo que
avivo el interés en el estudio de la estructura atbmica. Fue asi como se logré el
descubrimiento de particulas subatémicas, que permitié que diversos cientificos ()
propusieran modelos atémicos que pretendian de explicar el comportamiento de
la materia. Todos estos descubrimientos llevaron al declive de la teoria atdmica de

Dalton’

PROPIEDADES DE LAS PARTICULAS SUBATOMICAS

Los elementos quimicos estan constituidos por una sola clase de atomos.
Ejemplo, hierro, cobre, sodio y otros. Estos elementos se representan mediante

simbolos derivados de su-nombre latino.

Elemento | /Nombre latino Simbolo | Elemento | Nombre latino | Simbolo
Antimonio Stibium Sb Mercurio Hydrargyrum Hg
Azufre Sulphur S Oro Aurum Au
Cobre Cuprum Cu Plata Argentum Ag
Escandio Scandium Sc Plomo Plumbum Pb
Estano Stanumm Sn Potasio Kalium K
Fésforo Phosphorus P Sodio Natrium Na
Hierro Ferrum Fe Torio Thorium Th

Los atomos de los elementos quimicos estan compuestos por muchas particulas
subatémicas, como: protones, neutrones, electrones, entre otras. En este curso, la

atencién se centra en las tres particulas mencionadas anteriormente.

! El desarrollo histérico de los modelos atémicos lo puede consultar en las
respectivas fuentes documentales citadas en la guia didactica.




Caracteristicas de las particulas subatomicas

Particulas Simbolo Carga eléctrica Masa
relativa
Electron e Negativa (-1) 9.110 x 10" Kg.
Protén p Positiva (+1) 1,673 . 107 kg.
Neutrén n No posee (0) 1,673. 107" Kg.

El namero atémico (Z) de un atomo de elemento quimico es igual al numero de
protones de su nucleo. En un atomo neutro el niumero de protones es igual al

numero de electrones.

El nidmero masico (A) (6 masa atomica) de un atomo es la suma de la cantidad
de protones y neutrones en su nucleo. Este nimero depende de los is6topos del

elemento en la naturaleza.

A (numero masico) = Z (cantidad de protones)+ N (cantidad de neutrones). Los
atomos de un mismo elemento_que tienen diferentes numeros masico se llaman

isotopos.

Se representa al atomo con el simbolo del elemento que le corresponde; a la
izquierda y arriba del simbolo se escribe el numero masico (A) y a la izquierda y

abajo se coloca el numero atémico (Z).
A Xf
z
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Significa que el atomo de carbono tiene 6 protones y 12- 6 = 6 neutrones. El
numero de protones en el nucleo (Z) es invariable, es por esto que cuando un
atomo pierde o gana electrones que tienen carga negativa, queda cargado positivo

0 negativo, convirtiéndose en un ion.




Si el ion tiene carga positiva se llama catién. En caso de que tenga carga negativa
se llama anion.
Son cationes H*, AI**, Ca?* entre otros.

Son aniones CI', NO3™ | S? entre otros.



1. Complete el siguiente cuadro.

AUTOEVALUACION

Simbolo del | Numero Numero Numero de | Nimero de | Numero de
elemento atémico masico protones neutrones electrones
9 10
14 15
47 25
55 25

2. Determine el numero de protones, neutrones, y electrones en los siguientes

pares de isétopos.
a. b. C.

6r: Tr: 40 44 78 80
sLi yLi 20Ca H9Caww 34Se " 355¢
3. Determine el numero de protones, neutrones, y electrones en los siguientes

iones.
a. b.

56 - +3 127 -
26 Fe s3d
4. ¢Por qué un atomo es eléctricamente neutro?

5. ¢Por qué puede haber mas de 1000 atomos, si solamente existen cerca de

100 elementos?




1.1.2 CONFIGURACION ELECTRONICA

De acuerdo a la teoria ondulatoria de la luz, los fendbmenos de interferencia y
difraccién de la luz se pueden comprender si se conocen las leyes de propagacion
de las ondas. Otras propiedades de la luz como el espectro de rayas de los
elementos y el efecto fotoeléctrico se explican a partir de la teoria corpuscular de
la luz. Esa dualidad de la naturaleza de la luz llevd, en 1924, a Louis De Broglie a
proponer que los electrones podrian tener propiedades ondulatorias. Mucho antes
Max Planck habia postulado que las ondas luminosas se componian de particulas.
En un intento de unificar las dos posturas, De Broglie propuso que la longitud de
onda A para una particula de masa m que se mueve con una velocidad v, se
determina con la siguiente ecuacion:

A=h/mv
A- propiedad del movimiento ondulatorio.
v- propiedad del movimiento de la particula.
h- constante, igual a 6.63 10>*
A partir de esta ecuacion, los' modelos _atomicos existentes en la época se
volvieron insatisfactorios.
Una particularidad surgida de la teoria propuesta por De Broglie, fue la
imposibilidad de medir simultdneamente la velocidad del electron y su posicion.

Este postulado, propuesto Hiensenberg, se denomina principio de incertidumbre.
MODELO ACTUAL DEL ATOMO

El modelo actual del atomo, es el resumen de las conclusiones de los trabajos de:

Heinsenberg, Schrodinger, De Broglie, Dirac entre otros.

Durante la primera mitad del siglo 20 los trabajos de los fisicos tedricos,
Heisenberg, de Broglie, y Schrdodinger ayudaron a desarrollar la teoria de la

estructura atémica basada en la mecanica ondulatoria. Esta teoria considera los



electrones como ondas cuya trayectoria alrededor del nucleo no es posible
conocer. Se postula entonces de "probabilidad" de encontrar el electrén alrededor
del nucleo. Si bien no se puede conocer la trayectoria de los electrones, si se
pueden determinar, mediante la ecuacion de Schrddinger, regiones espaciales

donde es mas probable encontrarlos.

[er vl ol A N T ol ™
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DISTANCIA AL NUCLEO
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Figura 1. Region de alta probabilidad para un electron 71s. A mayor sombreado
mayor probabilidad, b. Grafica de probabilidad contra distancia al ntcleo.

Los resultados’ de la mecanica ondulatoria ¢ cuantica llevaron a la conclusion
que los tratamientos matematicos de la mecanica clasica, que son adecuados
para sistemas macroscopicos, no se cumplen al aplicarlos a sistemas

submicroscopicos, como es el caso de los electrones.

La resolucion matematica de la ecuacion de Schrodinger conduce a la aparicion

de tres numeros cuanticos:

El primero de ellos se denomina numero cuantico principal, n, e indica la distancia
mas probable del nucleo hasta el electron. Es un numero positivo que puede
tomar valores de 1, 2, 3 etc. El numero cuantico principal designa los principales
niveles de energia de un orbital. El segundo es el numero cuantico secundario 6

momento angular /. Determina la forma de los orbitales, indica el subnivel y puede
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tomar valores desde 0 hasta n - 1. El nUmero maximo de electrones en un subnivel
esta dado por 2(2/ + 1).

El tercer numero cuantico, representado por m, llamado numero cuantico
magnético, describe la direccién en la que se proyecta el orbital en el espacio.
Puede tomar valores asi: -, (-I + 1),. . ., (I-1). . . (+1). Por ejemplo para /=0, m = 0,
sil =1, m puede tomar tres valores, m=-1, m =0, m = +1. Si | = 2 m puede tomar

cincovalores. m=-2, m=-1, m=0,m=+1, m=+2.

Tabla .1 combinaciones permitidas de nimeros cudnticos para n = 1hasta3

No. cudntico No cuantico No. cudntico Tipo de
principal de momento |- de momento orbital
n angular; | magnético m;
() (m)
1 0 0 1s
0 0 2s
2 -1 2py
1 0 2p,
+1 2p;
0 0 3s
- 1 3px
1 0 3p,
3 + 1 3p,
-2 3d
2 -1 3d
0 3d
+1 3d
+2 3d
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En la Fig. 2 ay b se ilustra la forma y orientacion de los orbitales.

d}’z dea _ z? dy"

Figura 2. b Forma y orientacién de los orbitales d.

En estudios posteriores sobre el paramagnetismo surgié la necesidad de introducir
un nuevo numero cuantico, el spin (ms), como necesidad para diferenciar dos
electrones que se pueden encontrar en un mismo orbital s. De acuerdo con las
soluciones de la ecuacion de Schrédinger, ms puede tomar dos unicos valores:

+1/2 6 -1/2, segun el giro de electrén.



PRINCIPIO DE EXCLUSION DE PAULI

El Principio de exclusion de Pauli dice que no pueden existir dos electrones en un
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mismo atomo con los cuatro numeros cuanticos iguales. Este principio implica que

no puede haber mas de dos electrones en cada orbital; y si existen dos electrones

en el mismo orbital, deben tener al menos el numero cuantico del spin diferente

(es decir +1/2 y -1/2), es decir los spines de esos electrones son opuestos.

DISTRIBUCION DE LOS ELECTRONES EN LOS DIFERENTES ESTADOS DE

ENERGIA

La energia de un electron depende tanto del nivel como del subnivel en el cual se

encuentra. El siguiente cuadro muestra la relacion de los numeros cuanticos con la

estructura atomica.

Numero Namero Numero Numero de Nuamero de Numero de
cuantico cuantico de cuantico de | orbitales por electrones electrones
principal momento momento nivel de por-subnivel. | por nivel de
(nivel de angular magnético, m, | energia. (n?) energia. (2 n?)
energia, n) (orbital, 1) (numero de
n subniveles | orientaciones
de los
orbitales por
subniveles)
1 S 1 1 2 2
2 S 1 3 2 10
P 2 6
3 S 1 9 2 18
p 3 6
d 5 10
4 s 1 16 2
p 3 6
d 5 10
f 7 14

La distribucion de los electrones en los diferentes niveles y subniveles de energia

se muestran en las siguientes tablas:




Tabla 2. Configuracion electronica de los atomos de los elementos
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Grupo o nivel K L M N (o] P Q
Subgrupo 1s |2s |2p [3s |3p |3d |4s |4p |4d [4f |5s |5p |5d |5f |6s |6p |[6d |6f |7s
Ndmero atomico y
simbolo
i H 1
2 He 2
3 Li 2 1
4 Be 2 2
5 B 2 2 1
6 C 2 2 2
7 N 2 2 3
8 (0] 2 2 4
9 F 2 2 5
10 Ne 2 2 6
11 Na 2 2 6 1
12 Mg 2
13 Al 2 1
14 Si 10 electrones | 2 2
15 P 2 3
16 S 2 4
17 Cl 25
18 Ar 2 2 6| 2 6
19 K 2 2 6 | 2 6 1
20 Ca 2
21 Sc 1 2
22 Ti 2| 2
23 v 3| 2
24 Cr 5 1
25 Mn 514 2
26 Fe 6 | 2
27 Co 18 electrones 7| 2
28 Ni 8 | 2
29 Cu 10 | 1
30 Zn 10| 2
31 Ga 10| 2 1
32 Ge 10| 2 2
33 As 10| 2 3
34 Se 10| 2 4
35 Br 10| 2 5
36 Kr 2 2 6| 2 6 10| 2 6
37 Rb 2 2 6|2 6 10| 2 6 1 1
38 Sr 2| 2
39 Y 1 2
40 zr 2 2
41 Nb 4 1
42 Mo 5 1
43 Tc 5 2
44 Ru 36 electrones 7 1
45 Rh 8 1
46 Pd 10
47 Ag 10 1
48 Cd 10 2
49 In 10 2 1
50 Sn 10 2 2
51 Sb 10 2 3
52 Te 10 2 4
53 / 10 2 5
54 Xe 2 2 6| 2 6 10| 2 6 10 2 6
55 Cs 2 2 6| 2 6 10| 2 6 10 2 6 1
56 Ba 2 6 2
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Grupo o nivel K M N (o] Q
Subgrupo 1s |2s |2p |3s |3p |3d |4s |4p |4d |4f |5s |5p |5d |5f |6s |6p |6d |6f |7s
Ndmero atémico y

simbolo
57 La 2 6 1 2
58 Ce 1 2 6 1 2
59 Pr 312 6 2
60 Nd 412 6 2
61 Pm 5|12 6 2
62 Sm 6 | 2 6 2
63 Eu 712 6 2
64 Gd 712 6 1 2
65 b 912 6 2
66 Dy 10| 2 6 2
67 Ho 11| 2 6 2
68 Er 121 2 6 2
69 Tm 13| 2 6 2
70 Yb 46 electrones 14| 2 6 2
71 Lu 142 6 1 2
72 Hf 1442 6 2 2
73 Ta 141 2 6 3 2
74 w 14| 2 6 4 2
75 Re 1412 6 5 2
76 Os 14|12 | 6.6 2
77 Ir 14| 2 6 7 2
78 Pt 141 2 6_ 9 1
79 Au 14| 2 6 10 1
80 Hg 14/ 2.6 10 2
81 Tl 141 2 6 10 201
82 Pb 14| 2 6 10 2 2
83 Bi 14| 2 6 /10 2 3
84 Po 14| 2 6 10 2 4
85 At 141 2 6 10 2 5
86 Rn 212 6|2 6 10| 2 6 10 141 2 6 10 2 6
87 Fr 212 6|2 6 10| 2 6 10 14| 2 6 10 2 6 1
88 Ra 2 6 2
89 Ac 2 6 1 2
90 Th 2 6 2 2
91 Pa 2|12 6 1 2
92 U 3|12 6 1 2
93 No 412 6 1 2
94 Pu 6 | 2 6 2
95 Am 75 electrones 7| 2 6 2
96 Cm 712 6 1 2
97 Bk 912 6 2
98 Cf 10 2 6 2
99 Es 11| 2 6 2
100 Fm 121 2 6 2
101 Md 13| 2 6 2
102 No 14| 2 6 2
103 Lr 14| 2 6 1 2
104 Rf 14| 2 6 2 2
105 Db 14| 2 6 3 2
106 Sg 14| 2 6 4 2
107 Bh 14| 2 6 5 2
108 Hs 14| 2 6 6 2
109 Mt 141 2 6 7 2
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Con el propésito de facilitar la distribucién de los electrones en los niveles y

subniveles es conveniente tener en cuenta las siguientes reglas:

1. Los electrones ocupan primero los subniveles de mas baja energia siguiendo el

orden indicado en la figura 3.

Fig. 3a. Orden de ocupacion de los subniveles de energia.

%,
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Fig. 3b. Distribucion electronica por niveles y subniveles de energias.

2. Los electrones llenan de uno en uno los orbitales vacios de un subnivel
determinado. Cuando los orbitales se ocupan con un electron, los restantes

electrones, si los hay, formaran parejas con los distribuidos anteriormente.

El anterior enunciado constituye la Regla de Hund, que indica que el estado de
minima energia, en los orbitales de un subnivel, es aquel en el cual es posible
colocar un maximo de electrones con el mismo espin. En otras palabras, los
electrones con igual spin,.ocupan.los orbitales de uno en uno. Si estan presentes
electrones con espin contrario...en orbitales diferentes tenderian .a-aparearse

produciendoun estado mas energético y menos probable.

Ejemplo:
El atomo de hidrégeno’ posee un electron que ocupara el subnivel de mas baja
energia, o sea el 1s. La distribucion electronica del hidrogeno sera:

1s'. 1.
El numero 1 indica el nivel en el cual esta situado el electrén. La letra describe el
subnivel correspondiente y por ultimo, en la forma de exponente se indica el
numero de electrones presentes en él. El siguiente elemento, Helio tiene dos
electrones, que pueden aparearse en el orbital 1s cuyo numero maximo de
electrones es 2. La distribucion electronica del helio sera:
121 4
Para el atomo de nitrégeno, que tiene 7 electrones, cuatro de ellos ocuparan por
parejas (apareados), los subniveles 1s y 2s, los tres restantes (desapareados)
ocuparan los tres orbitales del siguiente subnivel, el 2p. El nitrégeno queda

entonces con tres electrones desapareados de espines iguales.
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T T
<
Tl 2p°
Tl 252
122

Si observamos el nitrégeno tiene cinco electrones en el nivel mas externo. Estos
se llaman electrones de valencia. Para cualquier atomo los electrones de
valencia son los electrones del ultimo nivel. El siguiente cuadro muestra la

distribucion electronica de los 10 primeros elementos.

Elemento Numero Distribucion Numero de
atomico electronica. electrones
desapareados.

H 1 1s’ 1
He 2 1s° 0
Li 3 1s° 25’ 1
Be 4 15% 25° 0
B 5 1s°2s° 2p’ 1
C 6 1s° 2s° 2p° 2
N 7 1s°.2s° 2p° 3
6] 8 1s% 25% 2p° 2
F 9 1s° 2s° 2p° 1
Ne 10 18° 25° 2p° 0

Ejemplo: Realizar la distribucion electronica del elemento con numero atémico
20.

Solucién: De acuerdo al diagrama de la Figura 3 a y 3b, la distribucion electrénica
sera:
Is? 2s% 2p° 3s? 3p° 452
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AUTOEVALUACION

FALSO Y VERDADERO

Indique si son falsos o verdaderos cada uno de los enunciados siguientes:
Los electrones en un mismo nivel de tienen la misma energia.

En los subniveles de energia el electron tiene energia cinética constante.

El numero cuantico magnético indica el tipo de orbital.

N =

El numero de neutrones es igual al numero de masa menos el numero de pro-
tones.

Todos los orbitales de un mismo subnivel, tienen igual energia.

Para el elemento Z = 35 los electrones del ultimo nivel de energia son.7.

El nivel de energia con n =4 puede albergar hasta 32 electrones.

© N o o

En un atomo pueden existir 2 e con los 4 numeros cuanticos iguales.

RELACIONE LOS ENUNCIADOS DE LA COLUMNA | CON LOS DE LA

COLUMNA I

9. Para el elemento (Z = 21) efectue la distribucion electronica e indique las
parejas que mejor se correlacionan:
a. Numero de niveles. ()
b. Numero de subniveles ()
c. Numero de orbitales )
d. Numero de electrones )

)

desapareados

o o kO DN =
W N DA Ay

(
(
(
(

e. Numero de electrones en el

)

ultimo nivel
10. Para %,U relacione cada literal con el numeral verdadero.

a. Protones () 1. 235
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b. Neutrones () 2 143
c. Numero atémico () 3. 92
d. Numero masico () 4 327

SELECCION MULTIPLE

11. ¢Qué configuracién electronica corresponde al ion Ca*??
a) 152282

b) 1S225%2P°35?

c) 1522522p°

d) 15%2822P°%3523P°

e) 18225%2P°35%3P%4S

11. El elemento cuya notacién espectral terminal es 4s° 3d? tiene un niimero
atomico.
a) 20 b) 18 C) 24 d) 22 e) 26

12. ; Qué par de orbitales tienen la misma forma?

a)2sy2p b) 2s y-3s c)3py 3d d) mas'de una es correcta.

13. En el tercer nivel de energia,
a) hay dos subniveles de energia
b) el subnivel f tiene 7 orbitales
c) hay tres orbitales s
)

d) es permitido un maximo de 18 electrones.

14. Razone si seran posibles cada uno de los grupos de numeros cuantico para un
electron y denomine, en su caso, el correspondiente orbital atbmico:
ayn=1,1=0,m=0,s=1/2
byn=5,1=2,m=-3,s=-1/2
c)n=2,1=1,m=1,s=1/2
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dn=1,1=3,m=3,s=1/2

COMPLETACION.
Para cada uno de los postulados complete los espacios correspondientes:

15. El numero maximo de electrones que en un atomo posee en los numeros cuan-

ticos.

a. n=3es

b. n=3 /=2 es
c.n=3.1=2_m=-2es

d. nh=31=2 m=-2 ms=+1/2es

16.La configuracién electrénica de un elemento termina en 4 P°, especifique los

numeros cuanticos para esos tres electrones.

Electron n ) m ms
4 Px’
4Py’
4 P77
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1.1.3 PROPIEDADES PERIODICAS DE LOS ELEMENTOS.

Un paso importante en el desarrollo de la quimica lo constituyd la organizacion de
numerosas observaciones en el comportamiento de los elementos quimicos. Entre
muchos intentos realizados, el mas importante fue un esquema de organizacion de
los elementos con base en sus pesos atdbmicos, propuesto por el quimico ruso
Dimitri Mendeleev. Este esquema constituye en la actualidad la Tabla periodica

de los elementos quimicos.

La tabla periédica es probablemente la herramienta mas importante de.la quimica.
En ella, los elementos quimicos estan organizados, actualmente, segun la carga
del ndcleo. Esta organizacion permite ‘enunciar la ley. periddica asi:"Las
propiedades quimicas y fisicas ' de los elementos son funcién periddica de sus

numeros atoémicos".

Esta ley significa que cuando se ordenan los elementos por sus niumeros atomicos
en forma ascendente, aparecen grupos de ellos con propiedades quimicas

similares y propiedades fisicas que varian periédicamente.

La tabla periddica esta organizada en columnas (grupos) y filas (periodos) que
permiten establecer una relacién entre la distribucién electronica de los elementos
y su lugar en la tabla periédica. Los grupos son las columnas verticales de la tabla,
constituidos por elementos que manifiestan propiedades fisicas y quimicas

similares.
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Por ejemplo, al realizar la distribucidon electronica de los elementos del primer

grupo (primera columna) se puede observar que la terminacion electronica es

idéntica para ellos. Se puede notar que todas terminan en s’.

Tabla 3. Distribucion electrénica de los metales alcalinos

3Li 1s° 2s’

11Na 1s? 2s? 2p° 3s'

19K 1s? 25° 2p°® 3s? 3p° 4s’

37Rb 1s? 25% 2p°® 3s? 3p° 3d"° 4s° 4p° 5s’

55Cs 1s? 25% 2p°® 3s% 3p° 3d"° 4s® 4p° 4d" 55" 5p° 6s’

89Fr 1s? 25% 2p°® 3s? 3p° 3d"° 4s® 4p°® 4d™ 4f'* 55’ 5p° 5d° 657 6p° 7s'

Los elementos con distribucién-electrénicaterminada en s? constituyen-otro grupo

con propiedades similares y sellaman alcalino-térreos. Otras familias-son:

e El grupo del Boro; con-distribucién electronica terminada-en s?p’.

e El grupo del Carbono, con' distribucion electronica terminada en s2p?.

e El grupo del Nitrégeno; ¢on distribucion electrénica terminada en s?p°.

o Elgrupo del Oxigeno, con distribucién electrénica terminada en s?p*.

e Los Haldgenos, con distribucion electrénica terminada en s%p° y los gases

nobles con distribucion electrénica terminada s%p®.

e Los ocho grupos anteriores se conocen como elementos representativos.

Para la mayoria de los elementos el numero de su grupo esta determinado por el

numero de electrones de valencia.

Ademas, se puede observar que existen otras dos series de elementos, la primera

de las cuales tiene una distribucion electronica ordenada terminada en ds; se

reparten en 10 grupos y se llaman elementos de transicion. La segunda serie

tiene una distribucion electronica ordenada termina en fs, distribuidos en 14
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grupos y se conocen como elementos de tierras raras 6 elementos de

transicion interna.

En la tabla periddica se puede observar que en forma horizontal se obtienen
conjuntos de elementos que presentan el mismo numero de niveles ocupados con

electrones, constituyendo cada conjunto, un periodo.

El primer periodo lo forman los elementos hidrogeno, H y helio, He. El segundo
periodo esta conformado por ocho elementos: Li, Be, B, C, N, O, Fy Ne, el
tercero por ocho, el cuarto por diez y ocho, etc. En el primer periodo se llena el

nivel uno, en el segundo el nivel 2 y asi sucesivamente.

Algunos: elementos como Cr, Cu, Ag, Au, ‘etc. presentan 'una aparente
irregularidad en la distribucién electronica, pero este comportamiento se explica
en base a la regla de Hund que dice "Los elementos tienden, cuando es posible a

poseer un subnivel d 6 f'semi 6 completo, lo que produce mayor estabilidad”.

Es importante sefalar que los elementos quimicos dentro de la tabla periodica
también se clasifican de acuerdo a algunas propiedades fisicas, como es el caso
del caracter metalico que puedan poseer o no. Existen elementos metalicos, no

metalicos y metaloides.
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Grupo
§
£ 1 18
1 2
1 H He
Hidrigena| 2 13 14 15 16 17 | Hoio
3 4 5 8 T 8 ] 10
2| Li| Be Bl C| N| O F| Ne
Litie Berlio Baoro Carbone | Mirégeno | Ceigano | Fidor Hedn
1 12 13 14 15 16 17 18
3| Na| Mg Al| si| P| S| Cl| Ar
Sodio | Magreso 3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 | Matinio | Shco | Fostom | Anife | Gl | Arie
18 20 2 2 2 4 25 2% i 2 2 30 kil 32 3 7] 35 36
+ K| Ca Sc¢ Ti| V| Cr| Mn| Fe| Co| Ni| Cu| Zn| Ga| Ge| As| Se| Br| Kr
Polasio |Calcle | Escandio | Thank | Versdo | Cromo | Mangansso |Hiemo | Cobalo | Miquel | Cobre | Cinc Galp Geemanip | Arsérico | Selenio | Bromo | Criptin
ar 38 39 40 4 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
§ Rb| Sr| Y 2r| Nb  Mo| Tc| Ru/ Rh| Pd| Ag| Cd| In Sn| Sb| Te 1| Xe
Rubidic | Esroncio | Wio Circonia | Nighia Molibdenc | Tocnacio | Rulenio | Rodio Paladio | Plata Cadmic | Indio Estafio Antimonic | Telura Yodo Handn
55 56 57 2 73 T4 75 76 w 8 L B0 a1 82 83 8 85 86
¢ Cs| Ba| La  Hf| Ta) W|  Re| Os| Ir| Pt| Au| Hg| Tl Pb| Bi| Po| At| Rn
Cesio Barlo Laniene | Hafnig Téntslo | Voframio | Renin Csmin Iricio Plgling | Oro Mercuno | Talio Flomg Bismuin | Folonlo | Astin Radin
87 88 8 104 105 106 (107 (108 (108 (110 [N 12 114 116 18
7 Fr| Ra| Ac Rf Db| Sg| Bh| Hs| Mt Uun | Uuu | Uub Uuq Uuh Uuo
Francio | Radia Aclinio | Rybweiordio. Dubrip | Seaborgio | Bohrio Hassio Muilneric | Unuaniia | Unununio | Ununbio Lrurcyadi Ununheia Urunacho
58 5 60 61 62 83 64 65 66 87 68 69 0 T
tantandos | 6 | Ce| Pr| Nd| Pm| Sm| Eu| Gd| Tb| Dy Ho| Er| Tm| Yb| Lu
Cerin Preszodimio | Meodimio | Promedo | Semario | Ewropio | Gadolino | Tarbio Disprosio | Holmio Erfin Tulla Teebin Lutago
90 L] 92 93 94 95 9% a7 98 99 100 |11 |12 |103
Actinioos " Th| Pa U| Np| Pu/Am|Cm Bk Cf Es| Fm| Md| No Lr
Torio Protactinio | Urania Meptunio | Plulonio | Americio | Curio Borkale | Calfornio | Einstenio | Farmio i | Mobelio | Laurancio
Matas:
[Meles [ Metloides [ IMometsles [ |Gasssnobles (1) Base en peso a¥imico carbono de 12 () indica ef més esiable o el ce Isttopo més conocido,

Tabla 4. Tabla periédica de los elementos quimicos

En la tabla periddica los elementos de cada grupo se localizan de la siguiente

manera:

1. Elementos representativos: los elementos representativos se caracterizan
porque su distribucion electronica termina en sp 6 ps y estan ubicados en ocho

grupos o familias.

Las familias representativas son designadas con la letra A y un numero romano
igual al numero de electrones de valencia, que resultan de sumar los

electrones que hay en los subniveles s 6 sy p del ultimo nivel.
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El periodo, en el cual se localiza un elemento representativo, lo da el ultimo
nivel de la distribucion electronica, o sea el mayor valor del numero cuantico

principal.

Ejemplo 1:
Localice en la tabla periddica los elementos cuyos numeros atémicos son

respectivamente 20 y 35.

Solucién:
a. La distribucién electrénica para el elemento con z = 20 es:
152, 252, 2p° 3s?, 3p° 4s?

En esta distribucion electrénica se’ observa que ultimo nivel electronico es 4, es
decir el elemento pertenece al periodo 4; también se observa que en el ultimo
nivel solo hay electrones en 4s porque el 4p no esta ocupado con electrones; o
sea que lasuma es 2 + 0 = 2 y por lo tanto, el elemento es del grupo IIA. Es

representativo porque su distribucion electronica termina en ps.

b. La distribucién electrénica para el elemento con z = 35 es
12 25% 2p° 3s? 3p° 4s? 3d™° 4p°
Ordenandola de acuerdo a los niveles ocupados queda:
Is? 2s? 2p° 3s? 3p°® 3d™° 4s? 4p° como se puede observar el Gltimo nivel es 4; lo

que proporciona el periodo.

El grupo se puede hallar sumando los electrones en s y p del ultimo nivel; o sea
2+5 = 7; el elemento es del grupo VIIA, y es representativo porque su distribu-

cion electrénica termina en sp.
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2. Elementos de Transicion: Estan constituidos por todos los elementos cuya
configuracion electrénica ordenada ascendentemente segun el valor de n tiene

como penultimo subnivel ocupado con electrones el d.

Las familias de transicion se designan con la letra B y un numero romano que
resulta de sumar los electrones de los ultimos subniveles d y s, del penultimo y
del ultimo nivel respectivamente. Si la suma es 3, 4, 5, 6, 7 el grupo es res-
pectivamente |lI1B, IVB, VB, VIB, VIIB. Si la suma es 8, 9 6 10 el grupo es VIIIB
primera, segunda o tercera columna respectivamente. Y sila sumaes 11 6 12 el
grupo es IB y IIB respectivamente. El periodo se determina también por el ultimo

nivel en la distribucion electrénica.

Ejemplo 2:
Localice en la tabla periddica los elementos cuyos numeros atomicos son

respectivamente 25 y 26.

Solucion:
a. Para el elemento con Z = 25 la distribucion electrénica es:
Is?, 28?, 2p°, 3s%,3p°, 4s%, 3c°

En forma ordenada por niveles sera:
Is?, 252, 2p°, 3s?, 3p°, 3d° ,4s®

Si se observa el penultimo subnivel ocupado es 3d. El elemento es de
transicion y su ultimo nivel es 4 por lo tanto pertenece al periodo 4. Para hallar
el grupo se suman los electrones de los subniveles 3d y 4s; es decira5 + 2 =

7; por lo tanto, corresponde al grupo VIIB.

b. El elemento con Z = 26 la distribucién electrénica es:
Is?, 2s?, 2p°, 3s?, 3p°, 4s? ,3d°
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Ordenando por niveles ocupados es:
152, 2%, 2p°, 3s%, 3p°, 3dP, 452

Como se puede observar, el elemento es de transicién porque el penultimo
subnivel ocupado en la distribucion electrénica ordenada es el 3d. El periodo
en el cual se localiza el elemento es el 4 por ser el valor del ultimo nivel en la

distribucion electronica.

Para hallar el grupo se suman los electrones de los subniveles 3d y 4s; o sea,

6 + 2 =8; corresponde, por lo tanto, al grupo VIIIB.

3. Los elementos de tierras raras: Son todos aquellos elementos en cuya

configuracion electrénica ordenada, el penultimo subnivel es 4f o 5f.

Los elementos de transicion interna se colocan aparte en la tabla peridédica en
dos grupos o series de elementos; la primera serie comienza con' el elemento
que sigue al lantano y por eso se llama serie lantanida. La distribucion

electronica ordenada de esta serie termina en 4f 6s.

La segunda serie comienza con el elemento que sigue al actinio, en el periodo
y por eso se llama serie actinida, constituida por los elementos cuya
configuracion electronica ordenada termina en 5f 7s. La serie lantanida

corresponde al periodo 6 y la actinida al periodo 7 de la tabla periddica.

1.1.3 PROPIEDADES PERIODICAS DE LOS ELEMENTOS

Existe una serie de propiedades en los elementos que varian regularmente en la
tabla periddica y que se denominan propiedades periddicas. Esto es, se repite un

patron particular de propiedades a medida que aumenta el nUmero atémico. Entre
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ellas se encuentran: la densidad, el punto de ebullicién, el punto de fusion, la
energia de enlace, el tamano atomico, el potencial de ionizacion, la afinidad

electronica y la electro-negatividad, entre otras.

Una propiedad de los elementos que muestra una relacion periddica es el tamafo
de sus atomos. En general, el radio atobmico disminuye de izquierda a derecha en
un mismo periodo (por ejemplo del litio al fluor). En los grupos el radio atémico

aumenta a medida que aumenta el numero atémico.

IIA_ IVA VA VIA VHOA| 9y

ptt P
L Sl
B (&

-
(2x 107° m)

Figura 4. Tamarnios relativos de datomos e iones.

Observe la variacion periodica de los tamanos relativos de los atomos, en la figura
5. La energia de ionizacién es otra propiedad periddica importante. La energia o
potencial de ionizacion es la energia requerida para quitarle un electrén a un

atomo neutro en el estado gaseoso.

Atomo (gaseoso) + energia = ién positivo (catién) + 1 electrén
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Ejemplo: Na(g) + energia > Na* + 1¢”

La variacion de esta propiedad periddica se explica facilmente si se considera que
a mayor tamafo atomico, menor fuerza de atraccion sobre los electrones de
valencia y por lo tanto menor energia o potencial de ionizacion; por lo cual, en la
tabla periddica en un periodo, de izquierda a derecha, aumenta la energia de
ionizacion por el efecto del aumento en la carga. Se observa la relacién inversa
cuando disminuye el tamafio de los atomos. En un grupo de la tabla periddica, de
arriba hacia abajo, el potencial de ionizacion disminuye debido al aumento en el

numero de niveles de energia ocupados con electrones.

Afinidad Electrénica: Es la. energia liberada cuando un atomo .neutro en el

estado gaseoso enlaza un electrén.para.formar un ion negativo (anién):

El proceso se representa asi:

Atomo (gaseoso) + 1 electrén > anién + energia

Ejemplo: C/+ le > CI + energia

La afinidad electronica se comporta de la misma manera que el potencial de

ionizacion en cada uno de los grupos y periodos de la tabla periddica.
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Else_riodo—_}———— Aumenta la carga nuclear
—p
Gru.pf) © Disminuye | tamafio atémico
familia
potencial de ionizacion
Aumentan afinidad electrénica
- electronegatividad
Aumenta el
nuamero de
niveles ocu-
pados.
v
" Aumenta { tamano atomico
potencial de ionizacion
Disminuyen afinidad electrénica
electronegatividad

Figura 5. Variacion de las propiedades periédicas

Electronegatividad Quimica: Es una de las propiedades periédicas mas
importante en quimica y con base a la cual se establecen las propiedades de los
enlacen quimicos y se explica el comportamiento y las propiedades de las

sustancias.

La electronegatividad es la tendencia relativa que tienen los atomos para atraer
los electrones que participen en un enlace quimico para formar compuestos. Se
han propuesto varias escalas de valores para la electronegatividad, pero la que
mayor aceptacion ha tenido es la de Linus Pauling, Pauling asigné al fluor,
arbitrariamente, un valor de 4 y a los demas elementos valores que dependen de

la tendencia relativa por atraer los electrones en un enlace.

Esta propiedad periodica también depende de los mismos factores. Entre mayor

sea la carga nuclear, mayor es la tendencia para atraer electrones y sera mayor la
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electronegatividad; a mayor tamafio, menor es esta tendencia y menor es el valor

de la electronegatividad.

La electronegatividad varia exactamente en la misma forma que la afinidad
electrénica y el potencial de ionizacion a través de los grupos y periodos de la

tabla periddica.
AUTOEVALUACION

1. ¢ Cuales son los simbolos para los elementos con la siguiente configuracion
electronica?
a.'s' b.'S%p* c. $%d™

2. Ordene los siguientes elementos en orden creciente de su energia de
ionizacion.
a. Be, Mg, Sr, b. Bi, Cs, Ba c. Na,Al,S

3. Escriba la configuracion electrénica del elemento de numero atémico 17.

Indique si se trata de un metal o un no metal y a qué grupo y periodo pertenece.

4. Dadas las siguientes configuraciones electronicas
1s? 25 2p® 3s? 3p°® 3d"? 452 4p°
1s? 25 2p® 3s% 3p°
1s? 25"
1s? 25% 2p°
1s? 2s% 2p°
152 252 2p° 3s'

¢, Cual de ellas presentaria propiedades similares?  Por qué?

5. Dadas las siguientes configuraciones electrénicas:
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2 2 6 2 4 2 2 2 2 6
A:1s 2s 2p 3s 3p B:1s 2s C:1s 2s 2p.

Indique:
a) El grupo y periodo en los que se hallan A, By C.

b) Los iones mas estables que formaran A, By C.

6. Indique para los elementos con numeros atomicos 13, 16y 20:
a) Configuracién electronica.
b) Justifique cual tendra mayor energia de ionizacion.
c) El grupo y el periodo del sistema periddico en que se encuentra cada

elemento.

7. Dadas las siguientes configuraciones electrénicas de la capa de valencia:

1 2 4 2 6
1)ns 2)ns np 3)ns np

8. a) Indique el grupo al que corresponde cada una de ellas.

b) Nombre dos elementos de cada uno de los grupos anteriores

9. Relacione los conceptos de la columna de la derecha con los conceptos de la

columna de la izquierda.

a. () Su configuracion electronica termina en S' 1.z=10
b. () Alta electronegatividad 2.2=23
c. () Nivel 3 completo con electrones 3.z=9

d. () Atomo con todos sus electrones apareados 4.z=60
e. () 5 electrones en su penultimo subnivel d 5.z=1

f. () Su configuracién electrénica termina en 4f* 6s? 6.z=30
g. ( ) Radio atbmico mas pequefio 7.2=42
h. ( ) Halégeno 8.z2=83
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SELECCION MULTIPLE:

10.  El tamaino atomico:
) aumenta si aumenta la carga nuclear
) disminuye si aumenta la carga nuclear

) disminuye si aumenta el numero de niveles llenos.

~ o~ o~ o~

) disminuye si la carga nuclear disminuye

( ) se mantiene constante cuando varia la carga.

11. La energia de ionizacién
a. ( ) permanece constante sila carga nuclear disminuye.
b. ( ) aumenta si la carga nuclear aumenta.
c. ( ) disminuye si la carga nuclear aumenta.
d. () disminuye a lo'largo de un periodo.
e. () es mayor para los elementos del grupo VIA que para los elementos del

grupo VA.

12. El elemento con z =49
. () es de transicion.
es un gas noble.

a
b. ()

c. ( ) selocaliza en el periodo 4 grupo IVA.
d. ( ) selocaliza en el periodo 5 grupo IlIA.
e

() se localiza en el periodo 4 grupo IlIA.

13. El elemento neutro que ocupa 9 orbitales en su distribucion electrénica se
localiza en el:
a. ( ) periodo 1 grupo IA
b. ( ) periodo 4 grupo VA
c. () periodo 3 grupo llIA.
d. (

e. (

) periodo 3 grupo VIIA
) periodo 2 grupo VI A.
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DISCUSION
Cada uno de los iones Mg ?* y el Na * tiene diez electrones rodeando el ntcleo.

¢, Cual de ellos se esperaria tener menor radio? ¢ Por qué?

14. Para cada uno de los enunciados discuta si son falsos o verdaderos.
Explique, ademas, si la razon es la respuesta de la afirmacion.
a) Los elementos no metalicos tienen un valor de electronegatividad mas alto
que los metalicos.
Porque:
Los atomos de los elementos no metalicos son mas grandes.

b) El atomo de calcio es mas grande que el ion calcio

Porque:
Los iones siempre son mas grandes que los ‘atomos de los cuales se forman.

c) La energia de ionizacion de un gas noble es siempre la mas baja de los
elementos de un mismo periodo.

Porque:
Dentro de cada periodo, el radio atdmico decrece de derecha a izquierda.

2. COMPUESTOS QUIMICOS

2.1.1 ESTRUCTURA DE LAS MOLECULAS

Enlaces Quimicos. En la naturaleza existen diversos compuestos formados por
mas de un atomo de igual o diferentes clases, que se unen por medio de enlaces

quimicos, en los cuales participan los electrones de valencia de los atomos

enlazados.

TEORIAS SOBRE LA FORMACION DE ENLACES
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Los electrones de valencia de un atomo juegan un papel importante en la
formacion de los compuestos quimicos. Estos electrones son transferidos de un
atomo a otro 6 son compartidos entre los atomos que conforman el compuesto. La

transferencia o el comportamiento de electrones originan los enlaces quimicos.

Segun la teoria del enlace de valencia los enlaces quimicos pueden ser:

Enlace covalente. Es el enlace en el cual los electrones de valencia de los
atomos son compartidos entre ellos, porque poseen igual electronegatividad, 6
poca diferencia de ella. Cabe resaltar que en el enlace covalente no ocurre
transferencia de los electrones que participan en el enlace, ya que ellos al

aparearse quedan compartidos entre los atomos enlazados.

Esta clase de enlace 'se produce entre elementos no metalicos, 0 no metalicos
con el hidrégeno. En algunos casos puede darse wun enlace covalente
coordinado o dativo, en el que uno sdlo de los atomos aporta  dos electrones

que se comparten en el enlace.

Ejemplo: Amoniaco aporta el par de electrones catidon de hidrégeno para formar
i6n amonio.

:NH3 + H" —— [H:NH3]" 6 NH,"
El enlace covalente se puede clasificar de acuerdo a diversos criterios:

a. La cantidad de electrones compartidos. Si entre los atomos se comparten

7

dos electrones el enlace es covalente sencillo 6 simple ¢ saturado.
Cuando los electrones compartidos son cuatro, el enlace es doble 6 insaturado.

Por ultimo si se comparten seis electrones, el enlace es triple, 6 insaturado

b. La diferencia de electronegatividades. El enlace covalente es polar si la
diferencia de electronegatividades es mayor que cero, y el par de electrones no

se encuentra distribuido equitativamente entre los atomos. Ejemplo: H:CL



36

El enlace covalente es apolar si la diferencia de electronegatividades es igual a
cero. En este caso, el par de electrones se distribuye equitativamente entre los

atomos. Ejemplo: H;

Enlace idnico. Es el enlace formado entre dos atomos con una apreciable
diferencia en el valor de sus electronegatividades. Los electrones de valencia de
los atomos son transferidos de un atomo a otro. En este enlace el atomo menos
electronegativo cede electrones y queda cargado positivamente en forma de
cation, mientras que el atomo mas electronegativo recibe los electrones y queda

cargado negativamente en forma de anion.

Los compuestos.ionicos resultan normalmente de'la reaccion de un metal de bajo
potencial de‘ionizacién, con un no metal. Los electrones se transfieren del metal al
no metal. El enlace i6nico formado se mantiene © por las atracciones
electrostaticas entre iones. Ejemplo:

Na*Cr

En la tabla 7 se puede observar que entre mayor sea la diferencia de
electronegatividades, mayor es el caracter idnico del enlace. Un enlace es i6nico
cuando se unen dos atomos cuya diferencia de electronegatividades es igual 6
mayor que 1,7.

Tabla 5. Valores aproximados del cardcter polar de un enlace.

Diferencia de 0.7 | 09 1.1 1.3 1.5 1.7 1.9 | 2.1 23 | 2.5
electronegatividades

Porcentaje del 12 19 26 34 43 51 59 67 74 79
cardcter iénico

(a) (b)

Figura 6. a. Formacion de enlace covalente b. Ionico,
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Segtn la teoria del enlace valencia.

=
3.0 21 ® 39
Figura 7. Enlace covalente. a. No polar b. Polar

Se puede determinar si un enlace es idnico, covalente polar 6 no polar, mediante

la diferencia de electronegatividades.

PROPIEDADES DE LOS ENLACES.

A. 'Propiedades de las sustancias-ionicas:

Las sustancias ionicas se encuentran en la naturaleza formando redes
cristalinas, por tanto son generalmente solidas.

La mayoria corresponde a compuestos inorganicos

Su dureza es bastante grande, y tienen por lo tanto puntos de fusion y
ebulliciéon altos.

Son solubles en disolventes polares como el agua.

Cuando se tratan de sustancias disueltas o fundidas tienen una
conductividad alta.

Sus reacciones tienen rendimientos altos y son rapidas.

B. Propiedades de los compuestos covalentes.

Los compuestos covalentes suelen presentarse en estado liquido o gaseoso
aunque también pueden ser sdlidos. Por lo tanto sus puntos de fusion y

ebullicidon no son elevados.
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e La mayoria corresponde a compuestos organicos

e La solubilidad de estos compuestos es minima en disolventes polares.

e Generalmente en soluciéon no conducen la corriente eléctrica (excepto los
acidos).

e Los solidos covalentes macromoleculares, tienen altos puntos de fusion y
ebullicion, son duros, malos conductores y en general insolubles.

e Las reacciones son de bajo rendimiento y lentas.

AUTOEVALUACION

1. Complete el siguiente cuadro.

Sustancias Sustancias Sustancias Sustancias
quimicas Covalentes Covalentes I6nicas
Propiedades (moléculas) (cristales)
1 Estado natural
2 Particulas
constituyentes
3 T.defusiony T
de ebullicion.
4 Solubilidad en
agua
5 Solubilidad en
disolventes
organicos
6 Conductividad
7 Velocidad de
reaccion
8 Ejemplo

2. Clasifica los siguientes compuestos en covalentes o idnicos.
a. MgCl, b. NaS c. NHs. d. H0 e. HxS
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3. ¢Qué compuesto de cada par tiene un enlace puente de hidrégeno
intramolecular mas fuerte?
a. NH; H,O b. H,S, H,O c. HCI, HBr d. HCI, HF.

4. Los enlaces entre los siguientes pares de elementos son covalentes. Ordénelos
de acuerdo a la polaridad, del mas polar al menos polar.
a. H-O b. H-F c. H-N d. H-H e. H-C.

5. Clasifica las siguientes moléculas como polares o no polares.
a.F; b. CO, c. NH3 d. CCl e. HCI

6. Senalar de entre los siguientes compuestos los que cabe esperar que
conduzcan la corriente eléctrica.
a. He(g) ~b. KCI(I) c. Mg(l) d. Cu(s) e. diamante(s).

7. De las siguientes moléculas: F»; HC; NaCl, Cl,, CsF, SH,, CIF, CHs.
a) Indique las que presentan enlaces covalentes polar.
b) Indique las que presentan enlaces covalentes apolar
c¢) Indique las que presentan enlaces ionicos.

d) Indique la que presenta el enlace con mayor caracter ionico.

8. ¢Es posible que una molécula sea no polar aunque contenga en laces

covalentes polares?

9. ¢Qué compuesto tiene doble enlace dentro de su estructura?
a. NaCl b. CO- c. CHy d. H.0

10. ¢ Como podria explicar que el H,O tenga una alta temperatura de ebullicion?
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3. ESTADOS DE LA AMTERIA

3.1.1 ESTADO SOLIDO

El estado sdlido de la materia se compone de ordenamientos de particulas que no
se desplazan de un sitio a otro y vibran en torno a posiciones fijas en sus
estructuras. Estos sélidos se denominan sélidos cristalinos. Otros sélidos,
denominados amorfos, no tienen estructuras ordenadas y bien definidas. Los
vidrios se consideran solidos amorfos o liquidos superenfriados, ya que fluyen con

suma lentitud.

Cuando un sodlido se calienta, sus particulas vibran mas rapido y su energia
cinética aumenta, lo que provoca el rompimiento de la organizacion hasta la fusion
del ' mismo. La temperatura de fusion es la temperatura a la cual el sélido se

convierte en'liquido.

CARACTERISTICAS DE LOS SOLIDOS

e Los solidos tienen forma y volumen definido, son rigidos y no presentan fluidez.

e Los sélidos no se pueden comprimir, porque se deforman.

e Los solidos se dilatan por accion del calor.

¢ Los sdlidos se difunden muy lentamente a través de otros sélidos.

e Los solidos tienen densidades que dependen muy poco de la temperatura y la
presion.

e Los solidos presentan la propiedad de isomorfismo, es decir que diferentes
solidos se pueden cristaliza en la misma forma. Asi mismo un sélido puede
cristalizarse en forma diferente. Este fendbmeno se conoce con el nombre de

polimorfismo.

3.1.2 ESTADO LIQUIDO
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Un liquido esta formado por moléculas que estdn en movimiento constante y
desordenado. Sin embargo, diferentes fuerzas de atraccién evitan que se muevan
tan liboremente y estén tan separadas como se encuentran en un gas. Por otra
parte, las moléculas de un liquido no estan tan juntas o estructuradas como lo

estan en un solido.

PROPIEDADES DE LOS LiQUIDOS

Difusiéon. Cuando se mezclan dos liquidos las moléculas de un liquido se
desplaza entre los espacios de las moléculas de otro liquido. Este proceso de
denomina difusiéon. La difusion de dos liquidos se puede observar dejando caer

una gota de tinta en un poco de agua.

Viscosidad. Es la resistencia que presentan los liquidos a fluir. La fluidez de un
liquido es tanto mayor cuanto menor es su viscosidad. La viscosidad aumenta con

las fuerzas intermoleculares.

Accion capilar. Es el ascenso espontaneo de un liquido en tubos angostos. Esto
se debe a la diferencia entre las fuerzas que mantienen unido al liquido,
denominadas, fuerzas de cohesion y las fuerzas de atraccion entre un liquido y

otra superficie, denominadas fuerzas de adhesion.

Tensiéon superficial. Es la energia necesaria para ampliar la superficie de un
liquido. Las moléculas en la superficie del liquido estan menos atraidas por las
fuerzas intermoleculares, es por esto que la tensidn superficial es responsable de
la resistencia que un liquido presenta a la penetracion de su superficie, de la forma
esférica de las gotas de un liquido, del ascenso de los liquidos en los tubos

capilares y de la flotacion de objetos u organismos en la superficie de los liquidos.
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Temperatura de vaporizaciéon. Las moléculas de un liquido pueden pasar al
estado gaseoso a diversas temperaturas. La temperatura de vaporizacion es
diferente a la temperatura de ebullicion. La temperatura de ebullicion es la

temperatura, a una presion dada, en la cual un liquido pasa al estado gaseoso.
3.1.3 ESTADO GASEOSO

El estado gaseoso es el menos denso de los estados de la materia. Segun la
teoria cinético-molecular se caracterizado por el movimiento libre, al azar, de las
particulas (atomos, iones o moléculas), las fuerzas intermoleculares son muy
débiles, por lo que las moléculas del gas no se unen unas a otras, sino que se

encuentran separadas, y cuando chocan no se pierde ninguna energia.
CARACTERISTICAS GENERALES DEL ESTADO GASEOSO.

Los gases no tienen forma ni volumen definidos. Ocupan el volumen del recipiente
que los contiene y se pueden comprimir. El estado gaseoso.se puede caracterizar

teniendo en cuenta los sigueintes parametros.

Volumen. El volumen de un gas es el del recipiente que lo contiene. En el sistema
internacional de unidades se expresa como metro cubico (m?). El litro es otra

unidad de expresion del volumen.

Presién. Es una fisica que se define como la fuerza ejercida sobre un cuerpo
por unidad de area, o sea:
P=F/A

donde P = presién, F-Fuerza y A - area.

La presion atmosférica es la ejercida por los gases de la atmdsfera. La unidad

de medicion de la presion en el sistema internacional de unidades es el pascal
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(Pa). Una atmésfera de presidon equivale a 101325 Pa. Existen otras unidades de

medicion de la presién, entre las cuales las mas usadas son:

a
b

C

) milimetros de mercurio (mm Hg)
) Torr (torr)

) milibares (mbar)

)

d) libras por pulgadas cuadradas (psi- de sus iniciales en inglés 6 Ib/pulg?)

Las equivalencias son:
1 atm = 760 torr = 760 mmHg = 101325 Pa = 1013 mbar = 14.7 Ib/pulg? 6 psi.

La presion de un gas se debe al choque de las moléculas contra las paredes del

recipiente que lo contiene.

Temperatura. Es la medida del contenido calérico de un cuerpo, como resultado
del movimiento de sus particulas (moléculas, iones, atomos). La temperatura de
un cuerpo se mide utilizando un termémetro, que se gradua con referencias a los

puntos de fusion y ebullicion del agua, medidos a una atmadsfera de presion.

Existen diversas escalas para expresar la temperatura:
La escala Celsius toma como referencia el punto de congelacién y de ebullicion
del agua y les asigna un valor 0°C y 100°C, respectivamente. Entre estos dos

valores se hacen 100 divisiones iguales, cada una equivale a 1°C.

La escala Farenheit, le asigna a la temperatura de congelacién del agua un
valor de 32°F y al de ebullicion 212°F. Entre estos dos valores se hacen 180

divisiones iguales; cada una equivale a 1 °F.
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La escala Kelvin, le asigna a la temperatura de congelaciéon del agua un valor
de 273°K y al de ebullicion 373°K. Entre estos dos valores se hacen 100 divisiones

iguales; cada una equivale a 1 °K.

Las equivalencias entre las escalas de temperatura son:

K=°C+273

°F=1.8x°C+ 32

Efusion. El proceso por el que un gas se escapa a través de un orificio.

GASES IDEALES

Un gas ideal es un gas hipotético (modelo) en el cual el tamafio y las interacciones
de las particulas se pueden despreciar. Es estudio de las relaciones entre presion

(P), temperatura (T), volumen (V) se conocen como leyes de los gases.

Se dice que un gas se encuentra en condiciones normales si su temperatura es de

0 °C y su presion de 1 atm.

LEYES DE LOS GASES

Ley de Boyle: A temperatura constante (T), el volumen (V) de una masa fija de un

gas es inversamente proporcional a la presion (P).

1 K ]
v aZ;  ose V=F L PV=K 6 PVi=P,V,

Las ecuaciones anteriores significan que cuando la presién se duplica el volumen
se reduce a la mitad, si la presién se triplica el volumen se reduce a la tercera

parte; y si la presion, se reduce a la mitad el volumen se duplica, etc.

Ejemplo
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Si una masa un gas ocupa un volumen de 30 L a 760 mm Hg y 0°C. ¢ Qué volu-

men ocupara a 520 mm Hg y 0°C?

Solucioén:
Por la ecuacion algebraica:

_VixP _ 30Lx760mmHg
P, 520mmHg

v, =43.8L

El ejercicio también se puede resolver analiticamente como sigue:
Si sabemos que la temperatura permanece constante, entonces se aplica la ley de
Boyle. En este caso el volumen debe aumentar porque la presion disminuyo. El
volumen inicial se multiplica-por-un-factor-mayor que la unidad para que aumente.
El factor es mayor que uno si el.-numerador'es mayor que el denominador.

P, 7160mmHg

V,=V,x—=30Lx
P, 520 mmHg

=43.8L

Ley de Charles: Si‘la presion se mantiene constante, el cambio de volumen que
experimenta una masa fija de un gas es-directamente proporcional a la
temperatura absoluta.

Va T;T,Vi=T:V2; V=KxT06 también

V_k
T

Ejemplo
450 L de oxigeno a 28°C se calientan hasta 56°C. Si la presion del gas

permanece constante, s Cual es el nuevo volumen del gas?
Solucién: Inicialmente convertimos la temperatura a Kelvin:
T1-28°C+273=301K

T,=56°C +273 =329 K

Por la ecuacién algebraica.
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_V,xT, 45Lx329K
T, 301K

v, =491L

Resuelva este ejercicio por el método analitico.

Ley de Gay-Lussac: Si mantenemos constante el volumen, los cambios de
presion que experimenta una cantidad fija de gas son directamente proporcionales
a los cambios de temperatura.
Pa T;T:P=T:P;; P=KxT0d también
P

K
T

Ejemplo:
Cierto volumen-de un gas se encuentra a una presion de 970 mmHg cuando su
temperatura es de 25.0°C. ;A qué temperatura debera estar para que su presion

sea 760 mmHg?
Solucién: Inicialmente convertimos la temperatura a Kelvin:

T1- 25°C +273 =298 K
Por la ecuacion algebraica.

_ Ty xP, 298x760mmHg
P, 970 mmHg

T, =2335K

T,-233.5K-273 =-39.5 °C.
Resuelva este ejercicio por el método analitico.

Ley de Dalton: Esta ley establece que la presion total de una mezcla de gases
es igual a la suma de las presiones parciales de cada gas. La presion parcial de

un gas es presion que ejerceria si los restantes gases no estuvieran presentes.
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Para una mezcla de gases A, B, C, D la presion total es igual a:
Pr=Pas+Pg+Pc+Pp

Ejemplo:
Una mezcla contiene H; a 0.8 atm de presién, N, a 0.25 atm de presiony O, a 0.6

atm de presioén. ¢ Cual es la presion total de la mezcla?

Solucion:
Pr=P(Hz )+ P(N;) + P(Oy) = 0.8 atm + 0.25 atm + 0.6atm = 1.65 atm

Ley de Graham: La razén de las velocidades de difusion de dos gases es
inversamente proporcional a la razén de las raices cuadradas de las masas
molares. Matematicamente, para dos gases de masas molares M; y M

respectivamente la ley de Graham se expresa:

v _AIM,
v, M,

Ejemplo:

Determine la relacion entre las velocidades de difusion del oxigeno y el hidroégeno.

Solucioén:
La masa molar del oxigeno, O,, es 32 g/mol y el del hidrégeno, H» es 2 g/mol.

Entonces.

vH, _ JMO, 32 _
vO, JMH, 2

Quiere decir que el hidrogeno se difunde 4 veces mas rapido que el oxigeno.

4 . vH, =4v0,

Ley de Avogadro: Volumenes iguales de diferentes gases tienen el mismo
numero de moléculas, si se encuentran en las mismas condiciones de presion y

temperatura.
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Ecuacion de estado de los gases ideales: Todas las leyes descritas
anteriormente se pueden expresar en una sola ecuaciéon matematica que relaciona
los cuatro parametros y se conoce como la ecuacidon general del estado

gaseoso.

Las leyes de los gases muestran que el volumen es directamente proporcional a
la cantidad de sustancia (n) y a la temperatura absoluta e inversamente
proporcional a la presion:

Va Lo v=r"L. ssea  PV=nRT
P P

Donde R es la:/constante universal de los gases y su valor depende de las
unidades en las cuales se expresen el volumen, la‘presion y la temperatura.
R=0.082 atmL-mol’ K'"6'R= 8.314 Jmol’ K’

La cantidad de sustancia (n) se expresa en mol y sera defina mas adelante. Se

puede calcular .como la razén de una masa.dada de la sustancia'y su masa molar.

La ecuacion de estado para el gas ideal se puede utilizar:
a. Para calcular el valor de cualquier parametro de la ecuacion.

b. Determinar densidades y las masas molares de los gases.

Ejemplo 5:
Calcule el volumen que ocupan 2 moles de O,, considerado como un gas ideal, a

2 atmosferas de presion y 27 °C.

Solucion:
La temperatura absoluta es: K = 27 °C + 273 = 300 K despejando el volumen de la

ecuacion de estado y reemplazando:
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or 2molx 0,082 2L 300K
v = mol”K =246 L
P 2 atm

Ejemplo:
Determine la densidad del oxigeno a condiciones normales.

Solucion:

El peso molar del oxigeno es 32 g/mol
Si en la ecuacion de estado se reemplaza n = Vi y d= 7

PV=%RT 6 PM=dRT

Despejandoy reemplazando:

g9
1atmx32 22—
d=PRA7/_I= atmemOl =1.428 g/L
0.082 273°K
mol°K

AUTOEVALUACION

1. Expresar en grados Kelvin y °F.
a. 35°C
b. -7°C
c. 100 °C
d. 0°C
2. Una masa gaseosa de un litro se calienta a presién constante desde 15°C

hasta 92 °C, ;Cual es el volumen final que ocupa el gas?

3. Se tienen 24 litros de gas a 5,0 atm, ¢ Cual sera el volumen si la presion fuese

de 5 atm y la temperatura se mantiene constante?
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4. ¢Cual sera el volumen a 37 °C y 4320 mm de Hg, de 100 litros de un gas que

se encuentran a 4 atm de presiony 17 °C?

5. Un neumatico de automovil se calienta de 27 °C a 37 °C, suponiendo que no se

dilate, ¢ cual sera la presion final si la inicial es de 5 psi?

6. La densidad de un gas es de 1,98 kg/m®, calcular:
a) masa molar

b) La densidad cuando dos moles de ese gas ocupan un recipiente de 30 litros.

7. Se obtienen 20 cm® de helio a 14 °C y presion atmosférica de 750 mm de Hg,
determinar:
a) El' volumen en condiciones normales.
b) La densidad a 20 °C.

8. Una masa gaseosa a 25 °C ejerce una presién de 12 atmdsferas, ;jcual sera el
aumento de la presion si es calentada hasta 62 °C manteniendo constante el

volumen?

9. Un cilindro contiene una mezcla de oxigeno y 6xido nitroso (N2O) que se usa
como anestésico. La lectura del mandmetro de presion del tanque es de 1.20
atm. Si la presion parcial del oxigeno es de 137 torr, ;Cual sera la presion

parcial del 6xido nitroso?

10. Un anestesista administra un gas a 20 °C a un paciente cuya temperatura
corporal es de 37 °C ;Cual sera el cambio de volumen en mililitros de una
muestra de gas de 1.20 L, segun pasa de la temperatura de la habitacion a la

temperatura del cuerpo? (considere que la presién permanece constante).
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3.1.4 CAMBIO DE ESTADO

En el estado gaseoso, las moléculas estan bastante separadas y poseen una gran
energia cinética, en el estado liquido las moléculas estan mas cerca unas de otras
y su energia cinética es menor que en el gaseoso y en el estado sdlido las
moléculas estan vibrando en una posicion fija y su energia cinética es muchisimo
menor. Los cambios de estado ocurren casi siempre a presién constante, sélo
necesitan cambiar la temperatura por adicion 6 sustraccion de calor. Sin embargo
cuando esta ocurriendo el cambio de estado la temperatura se mantiene

constante.

Sublimacién Ebullicion

Sublimacion
reversible

Condensacion

Fusion
Sélido ———— Liquido
Solidificacion

Calor de transicion en los cambios de estado.

Fusidn es un proceso endotérmico en el cual una sustancia en estado sélido pasa
a estado liquido. Cuando un sélido alcanza la temperatura de fusion, para pasarlo
al estado liquido hay necesidad de aplicarle una cantidad de calor adicional, para
romperlas fuerzas de atraccion intermoleculares. Este calor se denomina calor 6

entalpia de fusion (AH fusion.), y es especifico para cada sustancia.

El calor necesario para fundir una masa (m) dada de una sustancia, que se

encuentra a una temperatura T, se halla la expresion:

Q +=m A H fusion
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El calor de fusion se conoce como calor latente de fusidon porque cuando se

adiciona al sistema, no hay cambio en la temperatura.

Solidificacién es un proceso exotérmico en el cual una sustancia en estado
liguido pasa a estado solido. En la temperatura de fusién y la de solidificacion,

coexisten en equilibrio el sélido y el liquido.

Ebullicién es un proceso endotérmico en el cual una sustancia en estado liquido
pasa a estado gaseoso. Cuando un liquido alcanza la temperatura de ebullicion,
para pasarlo al estado gaseoso es necesario aplicarle una cantidad de calor
adicional, para romperlas fuerzas de atraccion intermoleculares. Este calor se
denomina «calor 6 entalpia de ebullicion o vaporizacion (4H,), y es especifico

para cada sustancia.

El calor necesario para convertir una masa (m) dada de un liquido a gas (vapor),

que se encuentra a una temperatura la T, se halla la expresion:

(Qv=m AHv)

El calor de ebullicion o de vaporizacion se conoce como calor latente de
ebulliciéon 6 vaporizacion porque cuando se adiciona al sistema, no hay cambio

en la temperatura.

Condensacidén es un proceso exotérmico en el cual una sustancia en estado
gaseoso pasa a estado liquido. En la temperatura de ebullicion vy la de

condensacioén, coexisten en equilibrio el gas y el liquido.

Sublimacién y sublimacién inversa son cambios de estado en los cuales la

sublimacién es el paso de sélido a vapor e implica absorcion de calor, mientras
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que la sublimacién regresiva es el paso de vapor a solido con liberacion de

calor.

CURVA DE CALENTAMIENTO

IT final i o e e e A A

Teb +———vommmmmm

2
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Figura 6 Curva de calentamiento.

La grafica muestra..una.curva.de calentamiento de una. sustancia. desde su
estado sdlido, ‘pasando por-el liquido, hasta.el estado gaseoso. Si se desea
calcular el calor requerido-para cambiar la temperatura de una determinada masa
de un compuesto quimico desde su estado solido hasta una temperatura de su
estado gaseoso, se debe tener en cuenta el siguiente procedimiento:

Qr=mC(s) (T2—Ty)
donde:
Q = cantidad de calor, medido en calorias
m = masa (gramos) de sustancia en estado sélido.

Cal

C(s) = es el calor especifico de la sustancia en el estado sdlido oC
g

T, — T;= Representa el cambio de temperatura (A T), en ese intervalo.
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T,. es la temperatura de fusion. Cuando la sustancia alcanza l|a temperatura de
fusion, debe absorbe calor (latente de fusion (A H fusion) ) para fundirla a liquido.

El calor absorbido depende de la masa, y se calcula por la ecuacion:
Q2 =m A H fusién

Si el calentamiento continua el liquido incrementa su temperatura hasta alcanzar
la temperatura de ebullicion. El calor requerido para este cambio de temperatura
se calcula por la expresion:

Qs=mC(l) (Teb-Ty) 6 Qs=mC()AT

C(l) es el calor especifico de la sustancia en el estado liquido CTaé

g

Cuando el liquido alcanza la temperatura de ebullicién, debe absorber calor
(latente de ebullicion ¢ vaporizacion (A Hv)) para convertirla en gas.

El calor absorbido depende de la masa y se calcula por la expresion:
Q4 = mAHv

Por ultimo el compuesto en estado gaseoso absorbe calor para cambiar su
temperatura hasta una final en el mismo estado. La cantidad de calor se calcula
por la expresion:
Q5 = 1N Ceep) (Tf— Teb) o) Q5 “m C(eb) AT

e . Cal

donde C(e) es el calor especifico de la sustancia en el estado gaseoso Tac
g

El calor total aplicado durante el proceso de calentamiento es la suma de todos los

calores, es decir:
Qr=Q+ Qy + Q3+ Q4+ Qs
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Ejemplo:

Determinar el calor necesario para producir vapor de agua a partir de 100 gramos

de hielo desde —10°C hasta agua vapor a 105°C a presién de 1 atmésfera.
Datos:

Tt (H20) = 0°C — temperatura de fusién del agua.

Ten( H20) =100°C — temperatura de ebullicion del agua.

Cs = O.SCTaé - calor especifico de la sustancia en el estado solido.
g
Cal - . i
Cop=1 v calor especifico de la sustancia en el estado liquido.
g

Cal m :
C =05 Tac - calor especifico de la sustancia en el estado gaseoso.
g

AH(fusién) = 80 Cal
g
AH(ebullicion) =540 £
g

Solucioén:
Se calculan los diferentes calores a partir de la curva de calentamiento asi:

Qi =m C (Tr=T4) = 100 g x 0.5 C—"é (0 — (-10))°C = 500 cal.
g

Q2= M AH gusem = 100 g x 80 <% = 8000 cal
g

Qs=mC g (Teo—TH = 100 g x 1 C—"é (100 — 0)°C = 10000 cal
g

Q4 =m4J H(ebullicién) =100 gx 540 % = 54.000 cal

g
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Qs=m C (or) (TE— Tep) = 100 g x 0.5 C—"é (105 — 100)°C = 250 cal
g

Qr=Q1+ Q2+ Q3+ Q4+ Qs5=500 + 8000 + 10000 + 54000 + 250 = 72750 cal

4. CANTIDAD DE SUSTANCIA

La materia esta compuesta por diferentes clases de particulas. Una manera de
medir la cantidad de sustancia es contar su numero de particulas. Debido a que
los atomos, moléculas, iones y otras particulas son extremadamente pequefias, el
numero de particulas individuales en una muestra (aunque sea muy pequefia) es
muy grande. Contar las particulas no es practico. Sin.embargo se puede contar las
particulas'si‘se introduce un término que representa un nimero especifico de esas

particulas. Ese término se conoce con el nombre de mol.

4.1.1 MOL

Es la cantidad de sustancia de un sistema que contiene tantas unidades
estructurales (atomos, iones, moléculas, electrones, protones etc.) como la
cantidad de atomos en 0,012 kilogramo del isétopo de carbono 12. El numero de
atomos que existen en 0,012 kilogramo del isétopo de carbono 12 es igual a 6.02 x
10% (ntimero de Avogadro).

La masa de un mol de un elemento o de un compuesto es igual a la masa

atomica o molecular expresada en gramos.

MASA MOLAR

La masa molar es la relacion entre la masa de la sustancia y la cantidad de

sustancia, es decir
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Donde M (X) es la masa molar de la sustancia X; m (X), la masa de la
sustancia X, y n (X), la cantidad de sustancia X. La masa molar tiene
unidades de kg/mol, sin embargo, habitualmente, se utiliza la unidad g/mol
La unidad de masa es g, kg. La unidad Sl de cantidad de sustancia es mol.
Ejemplo:
¢, Qué cantidad de sustancia contienen 10,8 g de una muestra de aluminio?
Solucioén.
La masa molar del aluminio constituye:

M (Al)=27 g/mol.
Determinamos la-cantidad-de sustancia de aluminio en la muestra:

n(Al)zlr\n/[(:;ll)) . n(Al) =1§;8

mol = 0,4 mol *
Ejemplo:

¢, Qué cantidad de sustancia contienen 12 g el éxido de azufre (VI)?
Solucién. La masa molar del 6xido de azufre (VI) constituye

M (SO3) = M (S)+3M (O); M (SO3) = (32+3 x 16) g/mol = 80 g/mol,

donde M (S) y M (O) son las masas molares del azufre y del oxigeno

atomicos, respectivamente.
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*En este ejemplo y en los que siguen las unidades se colocaran después
del valor numérico de la magnitud tanto al final del calculo, como después
de los resultados de todos los calculos intermedios. Aunque lo correcto

seria:

10,8g

Al)=
n(4l) 27g/ml

= 0,4 mol

Determinamos la cantidad de sustancia del 6xido de azufre. (VI):

m50,) ; n(S0,) = 12 mol = 0,15 mol
M(SO;) 80

n(SQy) =

Ejemplo.

Determinar la masa del carbonato de sodio, de una cantidad de sustancia
igual a 0,25 mol.

Solucion. La masa molar del carbonato (le sodio constituye

M (Na,CO3) = 2M (Na) + M (C) + 3M (O);

M (Na,CO3)= (2x 23 + 12 + 3 x16) g/mol = 106 g/mol.

Determinamos la masa de Na,COxs:

m (Na,CO3) = n (Na,CO3) . M (Na,COs;);

n (Na,CO;) = 0,25.106 g = 26,5 g.

Ejemplo.

¢ Cuantas unidades estructurales contienen 50,8 g de yodo molecular?
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Solucién. La masa molar de |, es igual a 254 g/mol. Determinamos la
cantidad de sustancia del yodo molecular:

m (1) n(l,)= 20,8 =0,2mol

n(h,) = M(1,) 254

Determinar el numero de unidades estructurales (en el caso dado, de
moléculas) del yodo es posible valiéndose de la constante de Avogadro Na:
N(I2)=n(I2)NA,
donde N(l,) es el numero de unidades estructurales (moléculas) del yodo;
Na =6,02x 102 mol .
Por consiguiente.
N(l,)= 0,2x6x10% = 1,2x 10%
Ejemplo:
¢ Qué cantidad de sustancia del azufre atdmico (elemental) se contiene en
el sulfuro de hierro (Il) cuya masa es de 22 g?
Solucion.
La masa molar del sulfuro de hierro (Il) FeS constituye 88 g/mol.

Determinamos la cantidad de sustancia de FeS:

m(FeS)

n(FeS)= M (FeS)

n(FeS) = g mol = 0,25 mol
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De la formula minima (empirica) del sulfuro de hierro (IlI) se infiere que la
cantidad de sustancia del azufre atdmico es igual a la cantidad de sustancia
del sulfuro, es decir

n(S)=n (FeS); n(S)=0,25 mol.
AUTOEVALUACION
1. Calcule el calor necesario para convertir en vapor 50 g. de hielo a -15°C

hasta vapor a 110°C. Utilice los siguientes datos:

Calor especifico del agua (sdlido): 0,5 cal/g °C
Calor especifico del agua (liquida): 1,0 call g °C
Calor especifico del agua (gas): 0.5-cal/g °
Calor de fusion: (A H fusion) 80 cal/g
Calor de ebullicién o vaporizacion: (A H ebullicion) 540 cal/g

2. Determine la cantidad de' calor (en cal.) requerida para calentar un

compuesto desde -25°C hasta 280°C con base en los siguientes:

Temperatura de fusion: 25°C
Temperatura de ebullicion: 200°C
Calor de fusion: (A H fusion) 165 callg.
Calor de ebullicién o vaporizacion: (A H ebullicion) 350 cal/g.
Calor especifico (sdlido): 1.0cal/g °C
Calor especifico (liquido): 2.5 cal/g °C
Calor especifico (gas): 1.5 cal/g °C
Masa de la sustancia: 85¢g

3. Determinar la cantidad de sustancia del bromo Br, contenida en 12.8 g.
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4. Determinar la masa del yoduro de sodio Nal, si la cantidad de sustancia
es igual a 0,6 mol.

5. Determinar la cantidad de sustancia del boro atdmico que se contiene en
40.4 g de tetraborato de sodio Na,B,4O;.

6. ¢;Cuantos atomos de fosforo contiene el tetrafésforo P, de 155g de
masa?

7. ;Qué cantidad de sustancia del 6xido de azufre (IV) contiene el mismo

numero de atomos de azufre que la pirita FeS, de 24 g de masa?



MATERIAL EN
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2.1SOLUCIONES VERDADERAS

Las soluciones verdaderas o simplemente soluciones, son mezclas homogéneas
de dos o mas componentes, que pueden separarse por métodos fisicos. Son
homogéneas porque poseen una sola fase y sus particulas son de tamano
semejante al de iones y moléculas pequenas. Son estables y no se precipitan.
Las/ soluciones verdaderas difieren' de las suspensiones y de' los sistemas
coloidales, principalmente en el tamafo de las particulas del soluto o de la fase

dispersa y en las propiedades que derivan de dicha diferencia.

2.1.1 CLASIFICACION DE LAS SOLUCIONES
COMPONENTES DE UNA SOLUCION.

Los componentes de una solucion son: soluto 6 sustancia disuelta 6 fase dispersa
y el solvente 6 medio dispersante. Si el solvente y el soluto se encuentran en
diferentes estados de la materia, entonces el solvente es el componente cuyo
estado es igual al de la solucion final. Por ejemplo, si preparamos una mezcla de
mercurio (liquido) y plata (sdlido) y la solucion final resulta en estado solido,
entonces el solvente es la plata. Cuando los componentes se encuentran en el
mismo estado de la materia, el solvente es la sustancia que se encuentra en
mayor cantidad. Cuando el agua es uno de los componentes, se considera que es

el solvente, aun cuando se encuentre en menor cantidad.
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Estado Fisico de| Estado fisico de los
la solucion componentes puros Ejemplo

Soluto Solvente

Gaseoso Gas Gas Aire. Mezclas gaseosas

Liquido Gas Liquido Amoniaco en agua
Liquido Liquido Acetona en agua
Sdlido Liquido Azucar en agua

Sdlido Gas Sdlido Hidrégeno en niquel

Sdlido Sdlido Cobre en oro (aleacion)

Otras combinaciones de componentes son posibles pero no serian soluciones
verdaderas. Por ejemplo, la mezcla de sdlido en gas esta compuesta por dos
fases y se trata de un aerosol que es una clase de coloide que se estudiara mas

adelante; igual sucede con las mezclas de liquido en gas, 'y de liquido en sélido.

SOLUCIONES SATURADAS; INSATURADAS; SOBRESATURADAS.

La proporcion de las' masas del soluto'y el solvente en una solucién es el principal
criterio para clasificar las soluciones. De acuerdo a las cantidades relativas de

soluto y solvente las soluciones se clasifican:

@ Solucion saturada, es aquella en la que se ha disuelto, la maxima cantidad de
soluto que es capaz de disolver una determinada cantidad de solvente a una
temperatura dada. Por ejemplo, si se desea preparar una solucion saturada de
NaCl en agua habria que disolver 39 gramos de esta sal en 100 gramos de
agua a 20°C (la solubilidad del NaCl en agua es 39 g por cada 100 g de agua a

20°). Cualquier exceso de sal se precipitaria.

< Solucion insaturada, es aquella en la que se ha disuelto, poca cantidad de
soluto, de la maxima que es capaz de disolver una determinada cantidad de

solvente a una temperatura dada.
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& Solucion sobresaturada, es aquella en la que se ha disuelto una cantidad de
soluto mayor que la maxima cantidad de soluto que es capaz de disolver
determinada cantidad de solvente a una temperatura dada. Por ejemplo, si se
desea preparar una solucién sobresaturada de NaCl, es necesario disolver mas
de 39 gramos en 100 gramos de agua a una temperatura mayor de 20°C y

luego enfriar a 20°C. Estas soluciones no son estables.

SOLUCIONES CONCENTRADAS Y DILUIDAS.

Desde el punto de vista cualitativo se puede hablar de: solucion
concentrada, como aquella que posee una cantidad considerable de soluto
con relacion a la cantidad de solvente; solucion diluida, como aquella que
tiene poca cantidad de soluto con relacion ada cantidad de solvente. Las

soluciones saturadas son concentradas.

2.1.2 UNIDADES DE CONCENTRACION

Las unidades de concentracion expresan la cantidad de soluto disuelta en una
cantidad dada de solvente o de solucién. Entre mayor sea la cantidad de soluto
disuelta mas concentrada estara la soluciéon. Las unidades de concentracion se

clasifican en unidades fisicas y quimicas.

UNIDADES FiSICAS.
Las unidades fisicas de concentraciéon no tiene en cuenta la masa molar de los

componentes de la solucion.

< Porcentaje de soluto en la solucién. Puede ser porcentaje en masa (peso)? 6

porcentaje de msa en volumen ¢ porcentaje en volumen.

2 Es importante anotar que los conceptos de masa y peso son diferentes. El peso
depende de la gravedad. Aqui usaremos indistintamente estos conceptos.
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< Porcentaje en masa. (Porcentaje masa/masa). Indica la masa de soluto

disuelta en 100 gramos de solucion y se puede calcular mediante la expresion:

0, ™[ 0p P | = masa del solutf)’ +100
m\ p) masadelasolucion

Ejemplo:
¢, Cual es el porcentaje en masa (peso) de una solucion que se preparé mezclando

20g de glucosa con 120g de agua?

Solucion.
m(soluto) = 20g
m(solucion) = 20g + 120g = 1409

0s M 2 208 100=14.28%
m 140g
Ejemplo:

¢, Qué masa de sacarosa se necesita para preparar 150g de solucion al 4% en

masa?

Solucioén.

De la férmula obtenemos:

m (soluto)
50g

_ 4% x150g
100%

4% = x 100%

m (soluto)

Ejemplo:

¢, Cudl es la masa de una solucién de acido acético al 15% (m/m) que contiene
1659 de acido acético?

Solucion.
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De la formula obtenemos:
165g

m (solucion )

15% = x100%

165
m(solucién) = —>£ x 100% =1100g de solucion
15%

Porcentaje masa/volumen.
Indica la masa de soluto disuelta en 100 ml de soluciéon y se puede calcular
mediante la expresion:

%ﬁ: masa de soluto £ 100%
V. 100 ml de solucion

Ejemplo:
¢Cual es la masa de KOH que. hay que disolver con suficiente.agua hasta

completar 100 ml de solucion con.una concentracion al 2.5% m/V?

Solucion.
25% = "MKOHIE [ 000
100 ml de solucion
0,
m(KOH) = 2.5% x 100 —25g

100

Porcentaje en volumen. (Porcentaje volumen /volumen).
Indica el volumen (en mililitros) de soluto disuelto en 100 mililitros de solucién y se
puede calcular mediante la expresion:

volumen de soluto

% K = —x 100%
V' volumen de solucion

Para el calculo de esta unidad se puede considerar con bastante aproximacion
que los volumenes son aditivos, es decir que el volumen final de la solucién es

igual al volumen del soluto mas el volumen del solvente. Pero en muchos casos el
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volumen de la soluciéon no es igual a la suma de los volumenes del soluto y del
solvente. En este caso para realizar los respectivos calculos es necesario conocer

las densidades del soluto, solvente y de la solucion final.

Ejemplo:

Calcule el porcentaje en volumen, en una solucion que se prepara mezclando 70
ml de etanol y 300 ml de agua a 25°C. Considere los volumenes aditivos.
Solucién

V (soluto) = 70ml

V (solucion) = 70ml + 300ml = 370ml

0,

Vo Visoluto) o0 - 7M1 0 — 189294

V| V(solucion) 370ml

Ejemplo:

Al mezclar 50 ml de agua de densidad 1g/ml con 70 ml de metanol de densidad
0,8 g/ml se obtiene una solucién de densidad 0,9 g/ml. Calcular el porcentaje en

volumen del metanol en la solucion:

Solucion.
Al mezclar el agua y el alcohol, el volumen de la solucidén no es igual a la suma de
los volumenes. Por esta razon es necesario calcular la masa de la solucidon

inicialmente:

m(H20) = V(H20) x p(H20) = 50 ml x 1g/ml = 50g
m(alcohol) = V(alcohol) x p(alcohol) = 70 ml x 0,8g/ml = 569
m(solucion) = 50g + 56g = 106g

Determinamos el volumen de la solucion:

masa _ 106g

V= =117,8ml

volumen 09g/ml

Calculamos el porcentaje en volumen:
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o

V._ Vlsoluto) 50— T0M 100 =59.4%
V. V(solucion) 117,8ml

Partes por millon.
Se define como la masa soluto expresada en miligramos contenidos en un litro 6
kilogramo de solucién. El nombre de ésta expresion de concentracion se deriva de

la relacién entre Kg y mg (1 kilogramo = 10° miligramos).

m(solouto),mg

ppm = iy . iy
m(solucion)kg,oV (solucion)L

Ejemplo: la concentracion de histamina permitida en ciertos alimentos no puede
exceder de 50 ppm. ¢Cuantos miligramos de histamina contiene 3 kg de un

alimento con una.concentracion de 45 ppm?
Solucién:

45 ppm = m(solouto),mg

3kg(solucion)

m(soluto) = 45 %x 3 kg=135mg
g

UNIDADES QUIMICAS
Las unidades quimicas de concentracidon tiene en cuenta la masa molar de los

componentes de la solucion.

Concentraciéon molar (molaridad). La concentracion molar o molaridad se
define como la cantidad de sustancia (numero de moles) presente en un litro de
solucion.

n(soluto)
V' solucion(L)
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Ejemplo:
¢, Cual es la concentracion molar de una solucion de volumen 200 ml que contiene
20g de NaClI?

Solucion.

_ NaCl ) mol
V (Solucion) L

20g

n(NaCl) = ———=——
58.45 g / mol

=0.34 mol

V (solucion) = 200 ml x 101L =0.2L

00 ml

M = 0.34 mol {7 mol 517 M
02L L

Ejemplo:
¢, Cual es la masa de KCIO3 necesaria para preparar 500 ml de una solucion
0.45M?

Solucion.

V (solucion) = 500 ml x 101L =0.5L

00 ml

mol _ n(KCIO, )
L 0.5L

0.45

n(KClO, ) =0.45 mTOIx 0.5L=0.225mol

122.
m(KCIO, )= 0.225mol x 22208 _ 97 584
1mol

Concentracion normal (normalidad). La concentracion normal o normalidad se

define como el numero de equivalentes del soluto presente en un litro de solucién.
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Eq (soluto)
V' solucion(L)
El numero de equivalentes del soluto se calcula a partir de la expresion:
lut
Eq (soluto) =m(so—uo)
eq

donde:

M ,, =masamolar equivalente 0 peso equivalente. El peso molar equivalente o peso

equivalente es igual a:

M (masa molar soluto )
VA

M, (soluto) =

donde Z es un/numero que depende de la naturaleza de las sustancias y de la
clase de reaccion donde participen los compuestos.

El numero de equivalente esta relacionado con la cantidad de sustancia (numero
de mol) por la expresion:

Zm(soluto) _

Eq (soluto) = ™

Zn

n = Cantidad de sus tan cia del soluto (numero de mol )

A partir de esta relacion la concentracion normal se puede relacionar con la

concentracion molar por la expresion:
N=ZM

Para un acido Z es igual al nimero de H* que contenga en su molécula o al
numero de H* que participe en una reaccion quimica.

Para una base Z es igual al numero de OH que contenga en su molécula o al
numero de OH™ que participe en una reaccion quimica.

Para una sal Z es igual a la valencia del metal multiplicado por la cantidad de ellos

que contenga la molécula.
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Ejemplo:
¢, Cual es la concentracion normal de una solucién que se preparo disolviendo 9,8

gramos de H,SO4 en suficiente agua hasta completar 100ml de soluciéon?

Solucion:

Eq (soluto) :M

eq
Para el acido sulfurico Z = 2 y la masa molar equivalente (peso equivalente) es:

98g / mol (masa molar soluto)

M (soluto) =
« ( ) 2Eq/mol

=49g/Eq

Entonces el numero de equivalente es:
9,8g (soluto)
49¢/ Eq
V (solucion)= 100ml = 0.1L
La concentracion normal es:

__Eq(soluto) _ 0,2Eq _2Eq/L=2N
V solucion(L) 0,1L

Eq (soluto) = =0.2Eq

Ejemplo:
¢ Cuantos gramos de Ca3z(PO4), se necesitan para preparar 250 ml de una

solucién 4 N?

Solucion:
__Eq(soluto) _ Eq(solutos)
V' solucion(L) 0,25L
Eq(soluto) = 4Eq/L x 0,25L = 1Eq

El namero de equivalente es igual a:

=4FEq/L

masa (soluto)

Eq (soluto) = 1Eq

eq
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Para el Ca3(POa4)2, Z es igual a 6. La valencia del calcio 2 se multiplica por los 3
atomos de calcio que hay en la molécula.

310,18g / mol (masa molar soluto)
2x3g/ Eq

m(soluto) = 1Eq x 61,79/Eq = 51,79

M, (soluto) =

=51,7¢g/Eq

Concentracién molal (molalidad).
Se define como la cantidad de sustancia (numero de moles) del soluto contenido

en 1 kilogramo del solvente. Se calcula mediante la ecuacion.

n(soluto)
m( solvente ) Kg

Ejemplo:
Calcule la molalidad de 'una solucién que resulta de disolver 8gramos de NaOH en

200 gramos de H,0.

_ n(soluto) #(solito) = masa(soluto) 4 8g 02 moles
m(solvente)Kg M 40 g/ mol
m(solvente) = _10s  _ 0.1kg
1000 g / kg
_0.1 moles _ 1 molikg
0.1 Kg

La concentracion de la solucién es 1 molal.

2.1.3 PROPIEDADES COLIGATIVAS DE LAS SOLUCIONES

Las propiedades coligativas de una solucion son aquellas que dependen
solamente de la concentracion de soluto, independientemente de su naturaleza, se
trate de atomos, iones o moléculas. Estas son: disminucion de la presién de vapor
del solvente, aumento de la temperatura de ebullicion (aumento ebulloscopico)

disminucion de la temperatura congelacién (descenso crioscépico); y la presion



74

osmotica. Las propiedades coligativas tienen aplicaciones importantes en el
calculo de concentraciones de soluciones, de masas molares de solutos, en la
preparacion de mezclas anticongelantes, soluciones de uso médico, entre otras.
En este curso se mostraran ejemplo de las propiedades coligativas soélo para

solutos moleculares, es decir aquellos solutos que no se disocian.

PRESION DE VAPOR

La presion de vapor de una solucién es menor que la presion de vapor del
solvente puro que la conforma. Si el soluto no forma iones cuando se disuelve
una solucion, la presion de vapor de la solucion (p) es igual a la fraccidon molar del

soluto (X)_multiplicada por la presién de vapor del solvente puro (p °)
p=Xp®

Las soluciones que cumplen esta ley se denominan soluciones ideales.

Generalmente son soluciones diluidas.

AUMENTO EBULLOSCOPICO.

Una solucion que contiene un soluto no volatil y molecular aumenta la temperatura
de ebullicién (ATe), con respecto a la temperatura de ebullicion del solvente puro.

El aumento ebulloscopico esta dado por:

ATe =m Ke

Donde: m es la molalidad
Ke es la constante ebulloscépica del solvente 6 constante molal del punto de
ebullicién.

Ejemplo:
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Calcule la temperatura de ebullicion de una solucién que contiene 17,1 g de
sacarosa (Cq2H2,0+4) disueltos en 500 g de H,0. La temperatura de ebullicion del

agua a 1 at de presién es 100°C.

Solucion:

M (masa molar) de la sacarosa es 342g/mol

A Te =mKe
m= n (soluto) n(soluto) = _17lg =0,05mol
masa(solvente)kg 342 g/ mol
= 905 mol =0,lmol / kg
0,5 kg(solvente)
K.(H30)=0,52-7€
mol

AT, = 0,52 -CH& 'm0

=0,052°C
mol kg

ATe=T, (solucion) - Te (solvente)
Despejando de la ecuacion:
Te (solucién) = T, (solvente)+ AT, = 100°C + 0.104°C = 100,104°C

DESCENSO CRIOSCOPICO.

Una solucion que contiene un soluto no volatii y molecular disminuye la
temperatura de congelacién (AT.), con respecto a la temperatura de congelacion
del solvente puro. El descenso crioscopico esta dado por:

AT=mK;

Donde: m es la molalidad
K. es la constante crioscopica del solvente 6 constante molal del punto de
congelacion.

Ejemplo:
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Calcule la temperatura de congelacion de una solucidén que contiene 200 gramos
de etilenglicol, (C,HsO,) en 400 gramos de agua.

Solucion:

M (masa molar) del etilenglicol 62,07g/mol

A Te =mK;
m= n (soluto) n(soluto) = __200g =3,22mol

masa(solvente)kg 62,07g/ mol
m = 3,22 mol =8,05mol / kg

0,4 kg(solvente)
K.(H30)=1,86-21€

mol
AT, =1,86 “*8 805! _14.90°C
mol kg

AT.= T. (solvente) — T (solucion)

Despejando de la ecuacion:

T¢ (solucion) = T, (solvente) - AT, = 0°C — 14,90°C = -14,90°C

PRESION OSMOTICA.

Cuando dos soluciones de diferentes concentraciones o una solucién y su
solvente puro estan separados por una membrana semipermeable (selectiva) que
deja pasar solamente a las moléculas de solvente, el resultado neto es el paso del
solvente de la solucién mas diluida a la solucibn mas concentrada o del solvente
puro a la solucion, para tratar de igualar las concentraciones. Este fenbmeno se
denomina ésmosis. La presion osmotica, es la presion ejercida sobre la solucidon

mas concentrada para que no ocurra la 6smosis
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La presion osmatica (), esta dada por la siguiente ecuacion:
nV=nRT

Donde: V es el volumen de la solucion [L]

n es la cantidad de sustancia (humero de moles de soluto)

R es la constante universal de los gases ideales

T temperatura absoluta [K]

Despejando al férmula:

n= %RTC’J;Z:MRT

donde M es la concentracion molar.

Ejemplo:

¢, Cual es la presién osmaética a 27°C de una solucion que contiene 45 gramos de

glucosa CsH1,0sen 100 ml-de solucion acuosa?

Solucion:
M (masa molar) de la glucosa 180g/mol
45g

n(glucosa) = m__k _ 0,25mol
M 180g/mol
V (solucion)=100ml =0, 1L
o= " rr= 0270 60829 L 300 oK = 61.5 amm.
|14 0,1L mol °k

AUTOEVALUACION.

1. ¢ Cual es el porcentaje en masa de cada una de las sigueintes soluciones?:
a) 25 gde NaBr + 100 g de H,O
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1,20 g de CaCO; + 100 g de H,O

¢ Cuantos gramos de una solucion de AgNO; al 12,5% en masa contiene
15 g de AgNO3?

Cual es el porcentaje en volumen de una solucion preparada con 10 ml de
metanol disuelto en agua hasta un volumen de 40 ml.?

Se prepara una solucidn que contiene 6 g de soluto en 500 cm® de
solucién. Expresar su concentracion en: % m/V

Una muestra de agua de mar contiene 15 g de NaCl en 300 g de Agua.
Expresar su concentracion en: a. % m/m b. ppm

¢, Cuantos gramos de Na,SO,4 se necesitan para preparar 250 ml de una
solucion 2M?

¢ Cuantos gramos de NaOH deberan utilizarse para obtener 1 litro de
solucion 0,25 M?

¢ Qué volumen de solucién de H,SO4 0,75 mol/L contienen 50 gramos de
Acido?

Calcular/la molaridad de una solucion que contiene:

a) 58,5 g de NaCl en.500 cm? de solucion.
b) 315 g de NaCl en 2000 cm?® de solucién.
c) 10 g de NaOH en 500 cm® de solucion.

10. En 250 g de agua se disuelven 20 g de etanol (CzHgO). Calcular la

molaridad de la solucion.

11. Calcular la concentracién molal (molalidad) de 500 cm® de una solucién

que contiene en los que se disuelven 60 g de H,SO,.

12.Calcular los pesos equivalentes (masa molar equivalente) de los acidos:

a) HNO;
b) H3PO4
c) H2SO4
d) HNO;
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13.Calcular los pesos equivalentes (masa molar equivalente) de las siguientes
bases:
a) NaOH
b) Ca(OH);
c) Fe(OH)s
d) Al (OH)3
14.Calcular los equivalentes gramos de las siguientes sales:
a) FeCls
b) Al (SO4)3
c) AICl;
d) KF
15.Calcularla normalidad de una solucion que contiene 15 g de Fe(OH)s en
800 ml de solucion.
16. ;,Qué volumen de solucién 0,1 N de KOH contiene 2,8 g de base?
17. ; Qué seria mas efectivo para bajar la temperatura de congelacion de 500 g
de agua?
a) 100 g de sacarosa C12H2,011 0 100 g de alcohol etilico, Co,Hs0OH
b) 100 g de sacarosa C12H22011 0 20 g de alcohol etilico, C,HsOH
c) 20 g de alcohol etilico, C2HsOH o 20 g de alcohol metilico, CH30OH

2.2 SUSPENSIONES

2.2.1 CARACTERISTICAS GENERALES DE LAS SUSPENSIONES.

Las suspensiones son mezclas heterogéneas e inestables que contienen
particulas solidas relativamente grandes suspendidas en un liquido que se
asientan con el tiempo, por la accién de la gravedad. Las suspensiones se

pueden separar utilizando papel filtro o una centrifugadora.
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Propiedades de las suspensiones. Las propiedades de las suspensiones estan
relacionadas con el tamano de sus particulas. El tamano de las particulas de las
suspensiones es superior a 1000 nm, por lo tanto se pueden separar por filtracion
(papel o membranas), son visibles a simple vista o con el microscopio 6ptico, y se

mueven por la accion de la gravedad.

Suspensiones de importancia biolégica. En la naturaleza existe y en la industria
se produce una gran variedad de suspensiones biologicas, entre las cuales
podemos citar algunos ejemplos: la sangre es una suspension bioldgica; los
glébulos rojos y blancos se asientan con el tiempo o pueden ser separados del
plasma por centrifugacion; en la inseminacion artificial de algunos animales se
utilizan suspensiones concentradas de espermatozoos moviles; en la industria de
alimentos ' se utilizan 'suspensiones bacterianas en medios de cultivo; y en la

industria farmacéutica se preparan diversas farmacos en suspensiones.
2.3 COLOIDES.

Las dispersiones coloidales o coloides, son mezclas heterogéneas cuyas
particulas son mayores que las moléculas o iones que forman las soluciones
verdaderas, pero mas pequefas que las particulas que forman las suspensiones.
El tamafio de las particulas coloidales oscila entre los limites de 1 nm (107 cm.) y

1000 nm (10'4 cm.), por esto no pueden ser separadas por membranas.
2.3.1 CLASIFICACION DE LOS COLOIDES.

Existen ocho clases de coloides:

Clase Nombre Ejemplo

Liquido en liquido emulsién leche, mayonesa

Liquido en sdlido emulsién solida queso, mantequilla, jaleas



Liquido en gas
Salido en liquido
Sdlido en sélido
Sdlido en gas
Gas en liquido
Gas en solido

plastica

aerosol liquido
sol

sol solido
aerosol solido
espuma

espuma sélida
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niebla, nubes,

proteina en agua, gelatina en agua
vidrio de colores, ciertas aleaciones
humo, polvo en el aire

crema batida, espuma de jabon,

piedra pémez, espuma
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Tabla 6. Comparacion de algunas propiedades de soluciones, coloides y suspensiones

Propiedad

Soluciones

Coloides

Suspensiones

Tamano de la
particula

Menos de 1 nm?

1a 1000 nm

Mas de 1000 nm

Homogeneidad

Es homogénea

Esta en el limite

Es heterogénea

Filtracidn Pasa a través de Pasan a través de |Detenidas por
filtros y membranas | filtros pero no de filtros y membranas
membranas
Visibilidad Invisible Visibles en un Visible a simple
microscopio vista 0 en un
electronico microscopio 6ptico
Movimiento Movimiento Movimiento Tiene movimiento
molecular Browniano so6lo porla
gravedad.
Accion de la No sedimenta Puede sedimentar | Sedimenta
gravedad
Paso de la luz Transparente, no Pueden ser Puedenser

presenta el efecto

transparentes, a

opacas, a menudo

de Tyndall menudo translucidas
translucidos u
opacos
Efecto de Tyndall
Ejemplos Salmuera Albumina Sangre
Cotidianos Agua azucarada Nubes Talcos, polvos.

21 nanémetro (nm) = 107 m.

2.3.2 PROPIEDADES DE LOS COLOIDES

Efecto Tyndall.

La trayectoria de un rayo de luz que pasa a través de una

dispersion coloidal se hace visible debido a la dispersion de la luz por las

particulas coloidales. Dos ejemplos bien notorios lo constituye la trayectoria de un

rayo de sol en un recinto cerrado donde existen particulas de polvo y el haz de luz

de un proyector de cine moviéndose al azar.
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Movimiento browniano. EI movimiento desordenado de las particulas en un
coloide que es causado por el bombardeo de estas particulas por las moléculas
del solvente. Esta propiedad es importante para la estabilidad del coloide porque
impide que las particulas coloidales se asienten.

El carbon vegetal pulverizado es un ejemplo de una sustancia que tiene muchos
usos practicos debido al tamafo coloidal de sus particulas. Se utiliza en las
mascaras respiratorias (contra gases) para adsorber gases venenosos en el aire;
se usa también para eliminar gases y olores del suministro de agua urbana. Se
utiliza asimismo para eliminar impurezas cromaticas en soluciones en el
laboratorio y en la industria, y también sirve como antidoto contra venenos
ingeridos. Un dispositivo recién desarrollado contribuye a salvar vidas mediante un
filtro de carbén que elimina las sustancias toxicas de la sangre, de personas que

han tomado veneno o dosis excesivas de medicamentos.

2.4 EQUILIBRIO QUIMICO.

2.4.1 GENERALIDADES DEL EQUILIBRIO QUIMICO.

El equilibrio quimico es un estado dinamico del sistema en el que no se observan
cambios a medida que transcurre el tiempo. En este curso consideraremos las

reacciones quimicas reversibles como sistemas.

El equilibrio quimico es una consecuencia de la reversibilidad de las reacciones.
Por ejemplo, mientras que, el nitrégeno y el hidrégeno reaccionan para formar

amoniaco:

N2 (g) + 3H2 (g) = 2NH3 ()

el amoniaco se descompone para producir nitrdgeno e hidroégeno:
2NH3 () — N2(g) + 3H: (g)

La reaccidn es reversible, y la ecuacion también puede escribirse:
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N2 (g) + 3H2 () == 2NH3 (g)

Cuando se establece el equilibrio la reaccion no ha terminado sino que se
desarrollan simultaneamente y con igual velocidad las reacciones directa
(formacion de los productos) e indirecta (formacion de los reactantes). Es por esto

que el equilibrio quimico es dinamico.

Para que las velocidades directa e indirecta se igualen es necesario que la
velocidad directa disminuya y la velocidad inversa aumente a medida que
transcurre la reacciéon. Esto ocurre porque la velocidad de una reaccion es funciéon
de la concentracion de sus reactantes y productos: a medida que transcurre la
reaccion, la concentracion de los reactantes va disminuyendo (y, por tanto, su
velocidad directa) y la'concentracion de productos va aumentando (y, por tanto, su

velocidad inversa).

En resumen, el equilibrio quimico es un sistema dinamico en el que las
concentraciones de reactantes 'y productos permanecen constantes 'y donde la
velocidad de la reaccion directa es igual a la de:la reaccién inversa.

Equilibrio homogéneo. Es el equilibrio en el cual todas las especies involucradas
(reactantes y productos) se encuentran en una sola fase:

Ejemplo de equilibrio homogéneo con todas las especies en fase gaseosa.

2NO (g) + O2(g) == 2NO2 (g

Ejemplo de equilibrio homogéneo con todas las especies solucion (fase liquida).

HCN (ac) + H20 (acy == CN'(ae) + H30" (ag)

Equilibrio heterogéneo. Es el equilibrio en el cual todas las especies

involucradas (reactantes y productos) se encuentran diferentes fases:
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Ejemplo de equilibrio heterogéneo con las especies en fase solida y fase

gaseosa.

CaCO3(s) = CaO ) + COy (g

Constante de equilibrio. Cuando una reaccion quimica se encuentra en
equilibrio, las concentraciones de los reactantes y productos permanecen
constantes. Ademas las velocidades de la reaccion directa e inversa son iguales.
A partir de estas consideraciones se puede establecer la expresion de la constante
de equilibrio, a una temperatura dada.

Para la reaccion general

aA+bB — cC+dD

la expresion de la constante de equilibrio es:

o _lcIor

4] [B]

Ke es igual al producto (multiplicacion) de las concentraciones en el equilibrio de
los productos de la reaccion elevadas a sus respectivos coeficientes
estequiométricos, dividido por el producto de las concentraciones de los
reactantes en el equilibrio elevados a sus respectivos coeficientes

estequiométricos, u una temperatura determinada.

Ke, €s la constante de equilibrio una temperatura dada.
Las cantidades entre los corchetes [ ] indican concentraciones en moles por litro.

Los superindices a, b, ¢, d son los coeficientes estequiométricos de la ecuacion

balanceada.
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Nétese que en la expresion de la constante de equilibrio las concentraciones de
los productos se escriben en el numerador y las de los productos en el
denominador. Ademas en esta expresion solo se escriben las concentraciones de
las sustancias que se encuentren en estado gaseoso y en solucion, porque las
concentraciones de las sustancias en estado sélido o liquido permanecen

constante en el transcurso de la reaccion.

Ejemplo:

Escriba las expresiones de la constante de equilibrio para las siguientes
reacciones:

a) N2(g) + 3Hz(q) = 2NH3()

b) PCl3 ) + Cl2 g = PCls

¢) CaCozis) == CaO) + COs )

Solucion.

[ F
[v.Iv.T
i —[Paj [cr.]

a) Ke =

b) Ke

PCls ¢y — no se escribe en la expresion de la constante de equilibrio porque es un

liquido puro.
c) Ke = [COy]

CaCOg3s), y CaOgs)no se escriben en la expresion de la constante de equilibrio

porque se encuentran en estado sadlido.

APLICACION DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO
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Ejemplo :

Considere el siguiente equilibrio:

2A g+ B = 2C

Se colocan en un recipiente de 1 L, 10 moles de A y 15 moles de B. Si en el
equilibrio se encuentran 4 moles de A, calcule la constante de equilibrio para la

reaccion:
Solucion:

Se calcula las moles de A que reaccionan:

Las moles de A que reaccionan son iguales a la diferencia entre las moles
iniciales y las moles en equilibrio:

n(A)=10—-4 =6 moles.

Se calcula las moles de B que reaccionan:

Segun la ecuacion quimica 2 moles de A reaccionan con una de B, por lo tanto la
moles que reaccionan de B son:

n(B)= 6 moles'de A x _HEoldeB | =3 molesde B

2molesde A
Las moles de todas las especies en equilibrio son:
[A] = 4 moles/L
Las moles de B en equilibrio se calculan como la diferencia entre las moles
iniciales y las moles que reaccionaron:
[B]=(15-3) =12 moles/L
Las moles de C en equilibrio, segun los coeficientes de la reaccidn, son iguales a
las moles de A que reaccionaron:
[C] = 6 moles/L.

o= [02]2 _ (f)z ~1.87 x 10"
[4P[B]~ @ (12)

Ejemplo :
Considere el siguiente equilibrio:
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Ag*+Bg = 2C

para el cual Ke es igual a 10°. Si en un recipiente de 1 L se introducen 5 moles de

Ay 20 de B, calcule las concentraciones de cada sustancia en el equilibrio.
Solucioén:
De acuerdo a la ecuacion quimica X moles de A reaccionan con X moles de B 'y

se producen 2X moles de C. Las cantidades en el equilibrio seran iguales a la

diferencia entre las moles iniciales y las que reaccionan:

[A] =5 - X
[B]= 20 — X
[C] = 2X

] )"0 | o

Ko TAlB]” GE0@0=x)

Para valores de la constante menor de 10, las concentraciones de las especies
que se encuentran en el numerador son mucho menores que las concentraciones
de las especies que se encuentran en el denominador. Esto significa que el valor
de X es bastante pequefio y se puede despreciar. Con esta aproximacion se evita

resolver la ecuacion cuadratica.

4X2=5x20x10° X=5x107

Concentraciones en el equilibrio:
[A] =5-0.005 = 4,995 [B] = 19,995 [C]1=2x0.005=0.01
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2.4.2 PRINCIPIODE LE CAHTELIER.

Este principio establece que si un sistema en equilibrio es modificado por un
factor externo, éste reacciona para contrarrestar el efecto que lo modificd y
reestablecer un nuevo estado de equilibrio. Cabe senalar que este principio se
aplica en una gran cantidad de reacciones pero no en todas las que se nos
presenten. Hay ciertos casos particulares en los que no es posible su aplicacion,
pero como su estudio excede este curso, no son tenidos en cuenta.

Veamos a continuacion como influyen la concentracién, la temperatura, la presion

y la presencia de un catalizador en el equilibrio quimico.

Efectos del cambio de concentracion.

Si se tiene el siguiente sistema en equilibrio:
aA+bB =— cC+dD

y se agrega alguna cantidad de uno de los reactante; por-ejemplo A, se favorecera
la reaccion que tiende a consumir el reactanteranadido. Si hay mas reactivo A, la
velocidad de de formacién de los productos-aumenta y-el equilibrio desplaza
hacia los productos. Es decir, se formara una mayor cantidad de C y D, hasta
alcanzar un nuevo estado de equilibrio. De la misma manera si se aumenta la
concentracidon de cualquiera de los productos C o D, el equilibrio se desplazara
hacia los reactantes hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio. Ahora bien, si
se disminuye la concentracién de alguno de los reactantes retirando parte de A o
B, también segun el principio de Le Chatelier, el equilibrio se desplazaria en el
sentido de contrarrestar dicha falta, es decir, hacia la formacion de reactantes. De
igual modo, si disminuimos la concentracion de uno de los productos, el sistema
reacciona desplazandose hacia la formacion de los productos. Cabe senalar que
aunque la variacion de la concentracion de cualquiera de las sustancias que
interviene en el equilibrio no afecta en absoluto el valor de la constante, si se

modifican las concentraciones de las restantes sustancias en equilibrio.
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Efectos del cambio de temperatura. Cuando se aumenta la temperatura en un
equilibrio quimico, el sistema se opone al cambio desplazandose en el sentido que
absorba calor, esto es, favorece la reaccion endotérmica. Por el contrario, al
disminuir la temperatura se favorece el proceso que libere calor; es decir, la
reaccion exotérmica.

La reaccion de obtencion del cloruro de hidrogeno es exotérmica (AH= -185 kJ).
H, @t Cl, @ — 2HCI () AH=-185 kJ

Por eso un aumento de la temperatura desplazara el equilibrio hacia la izquierda,
es decir, hacia los reactantes, porque en ese sentido la reaccion es endotérmica y

absorbe calor.

Efectos del cambio de presion.

El cambio de la presion en un equilibrio sélo influye cuando participan sustancias
en estado gaseoso y hay una variacion en la cantidad de sustancia (numero de
moles) entre reactantes y productos. Cuando aumenta la presion se favorece la
reaccion que implica una disminucion de volumen. Por otro lado, si se disminuye la
presion, se favorece la reaccion en la que los productos ocupen un volumen mayor
que los reactantes.

La reaccion de obtencion del amoniaco ocurre con disminucion de volumen: 4
volumenes (1 de nitrégeno + 3 de hidrogeno) de reactantes producen 2 volumenes
(de amoniaco) de productos y se vera favorecida con una disminucion de presion.

N2 () + 3Hzg = 2NHj

1 volumen 3 volumenes 2 volumenes

La conclusion anterior se puede hacer a partir de la ley de Boyle, considerando los

gases ideales.
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Efectos del cambio de catalizador. Un catalizador es una sustancia que influye
solamente en la velocidad de una reaccién y por lo tanto no desplaza el equilibrio

hacia ninguna direccion. Sélo afecta la rapidez con que se alcanza el equilibrio.

De acuerdo a los valores de la constante de equilibrio podemos hacer la siguiente

conclusion:
c d
Ke :M Ke es la constante de equilibrio para cada reaccion.
[T [B) e
= —[C] [D]d Q la relacio tes d | / ilibri
0 A]” [B] y es la relacion antes de que se alcance el equilibrio.
Entonces:

Si K <<< 1, entonces la reaccion es muy reversible y se dice que se encuentra
desplazada a la izquierda.

Si K = 1, es una reacciéon en la que se obtiene 50% de reactantes y 50% de
productos.

Si K >>> 1, la reaccion tiene un rendimiento alto y se dice que esta desplazada a
la derecha.

Si Q < K: la reaccién ocurre hacia los productos (derecha), y Q va a aumentar
hasta que se iguale a K, donde se vuelve constante.

Si Q > K: la relacién entre productos y reactantes es muy grande, y por esto los
productos se convierten en reactantes y la reaccion ocurre en sentido contrario
(izquierda, pero en menor cantidad).

Si Q = K: el sistema se encuentra en equilibrio.

2.4.3 EQUILIBRIO IONICO.
Un caso particular de equilibrio quimico es el que ocurre en soluciones.

Generalmente en las soluciones las especies se encuentran en forma de iones. Es
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por esto que el equilibrio en soluciones se conoce con el nombre de equilibrio
ionico.
Para comprender mejor lo que sucede en un equilibrio idnico es necesario tener

en cuenta los siguientes conceptos:

Electrolitos son sustancias que al disolverse en agua conducen la corriente
eléctrica debido a que se disocian en iones. Si la disociacidn ocurre en todas, o en
casi todas las moléculas, la sustancia se denomina electrolito fuerte. Si solo un
pequefio numero de las moléculas se disocian en iones, generalmente menos del
1%, la sustancia es un electrolito débil.

Son ejemplos de electrolitos fuertes: los acidos sulfurico, nitrico, clorhidrico y
otros; todas las sales, excepto el cloruro mercurioso; todas las bases inorganicas,
excepto el hidréxido de amonio (NH,OH).

Entre los electrélitos débiles se encuentran todos los acidos organicos, cuyo ejem-
plo tipico es el acido acético, acidos como el fluorhidrico, carbonico y el fosférico y
bases como el NH,OH.

Los no electrolitos son' sustancias que al 'disolverse en agua no se disocian, es
decir, no forman iones; entre estas sustancias se encuentran la sacarosa, el

etanol, el oxigeno, el metano, el mondxido de carbono, etc.

Definiciones Bronsted-Lowry de acidos y bases. En 1884, Arrhenius propuso
una definicion de acidos y bases que restringian su aplicacion debido a que estas
sustancias se comportaban como tales sélo si se disolvian en agua.

En concepto de Bronsted-Lowry define a un acido como toda sustancia que puede
ceder o donar un proton (H') a otra sustancia y una base como toda sustancia
capaz de recibir o aceptar un protén (H*) de otra sustancia. Estas definiciones a
diferencia de las de Arrhenius son validas para cualquier solvente diferente al
agua.

Para el equilibrio:
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i@ 0 == HeOlen+ Ol o
El 4cido 2 (H30") se llama &cido conjugado. Un éacido conjugado es la sustancia
que se forma de la base que recibi6 el protdn. La base y acido conjugado en este
equilibrio son H,O y H30" respectivamente.
La base 2 (CI') se llama base conjugada. Una base conjugada es la sustancia que
se forma cuando se dona un protén (H") de un acido. El acido y la base conjugada
en este equilibrio son HCl y ClI ~ respectivamente. Un acido y una base conjugada
se les conocen como pares conjugados acido-base.
Los acidos fuertes y débiles se definen de una manera muy semejante a los
electrélitos fuertes y débiles. Un acido fuerte es aquel que se ioniza por completo o
casi por completo para donar todos sus protones. Por ejemplo, el acido nitrico es
un acido fuerte. En el HNO3; 0.1 M, el 92% de las moléculas del acido nitrico estan
ionizadas a iones hidronio y nitrato, y sélo el 8% quedan como moléculas enteras.

HNOs; + H,O == H30" + NO3

Un acido débil se ioniza sélo parcialmente en agua para donar protones. El acido
aceético constituye un ejemplo de acido débil. En una solucion de CH;COOH 0.1 M,

solo el 1,3% de las moléculas estan ionizadas.
CH3COOH + H,O =— H30+ + CH3;COO’

Equilibrio acido-basico. Aunque el equilibrio acido-basico se estudia sin importar
la naturaleza de los acidos y bases, en este curso haremos referencia sélo a los
equilibrios de acidos y bases débiles.
Cuando un acido débil HX se disocia se establece un equilibrio dinamico que se
representa asi:

HX = H +X 6 HX+ H,0 == H3;0"+ X
La constante de equilibrio se denomina constante de disociacion (K,).

bk
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Estrictamente el H* se une a una molécula de agua para formar el i6n H3;O"

(hidronio), pero se puede representar en una forma abreviada como H".

La constante de disociacion depende de la temperatura, es caracteristica para
cada electrolito y su valor numérico se determina experimentalmente.

En la tabla 7. se muestran algunas constantes de disociacién:

Tabla 7. Constantes de disociacion a 25°C

Acido K. Base Kb
HCI 2x 10° NH; 1.75x 10
HF 6.7 x 107 CHsNH: 4 4x10%
H>CO3/HCO5 4.4x107 (CH3)o,NH 7.4 x10%
HCN 4.0%x10" CsHsNH: 46%x10™
HCOOH 2.1x10* Anilina 4.0x107°
CsHsCOOH 6.6 x10° Piridina 1.4 x10°°
CH3;COOH 1.86 x 10°
Acido citrico 8.7 x 10™
Acido lactico 1.5x 10"
Fenol 1.3x 107

Para las bases el equilibrio de disociacion se representa asi
BOH = B" + OH

_ |8 lor]

*~ [BoH]

El porcentaje de disociaciéon (a) es el numero de moles, de acido o base
débiles, que se disocian por cada 100 moles iniciales.

Matematicamente se expresa asi:
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% de a = moles/L d.1Sf)c.1adas +100
moles/L iniciales

Ejemplo :
El porcentaje de disociacion de una solucion de acido acético, CH3;COOH,

0.1 M es del 1,3%. Calcular su constante de disociacion.

Solucion:
CH;COOH — CH;COO +H"

_ |er,coo|n]
[CH,COOH]

a

Sustituyendo en la ecuacion:

moles/L iniciales x % a
100

0.1x1.3

Moles/L disociadas =

Moles/L disociadas =

=0,013

Por la estequiometria de la disociacion 1 mol/L de acido acético disociado,
produce 1 mol/L de iones acetato y 1 mol/L de hidrogeniones (0.0013
producen .0013).

Las moles de acido acético sin disociar seran las moles iniciales (0.1)

menos las disociadas (0.0013):

[CH;COOH] = 0.1 — 0.0013 [H*]= 0.0013 [CH;COO-] = 0.0013

Sustituyendo en K, se haya su valor:

ko (0.0013)(0.0013) | o s

(0.1-0.0013)
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El ejercicio anterior se puede resolvr a partir del siguiente esquema
CH3;COOH = CH;COO + H*

Co 0,1 0 0
AC 0,013 0,013 0,013
[C] 0,1-0,013 0,013+0 0,013+0

Co — moles iniciales
AC — moles disociadas

[C] — moles en equilibrio

Ejemplo
Dual sera la concentracién de hidrogeniones en una soluciéon 0.2 M de HCN,

si su constante de disociacion es 4 x 10

Solucion:
HCN —1 H"+CN:

Co 0,2 0 0
AC X XX
[C] 0,2-X X +X

K, = lev] (e

4x107
[HCN] 02-x

Despreciando la X en el denominador y resolviendo la ecuacion:
X?=02x 4x107"

Se obtiene:
X =8.91x10° =[H"]

El mismo procedimiento se utiliza para el equilibrio de bases.
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Producto ionico del agua. El agua es uno de los electrdlitos mas débiles
que existen. Algunas de sus propiedades especialmente su conductividad
eléctrica, muestra que el agua pura tiene la capacidad de disociarse en
iones, por lo que en realidad se puede considerar como una mezcla de:
agua molecular (H,0), protones hidratados (H30") e iones hidroxilo (OH").

Su equilibrio de disociacion es:
H,O + H,O = H;0" + OH
que también se puede escribir asi:
H,O0 — H + OH
Su constante de disociacion se denomina Kw:

_ [ Joi]

S )

Debido a que los sdlidos y los liquidos puros no se incluyen en la constante
de equilibrio, se obtiene:
Kw = [H'] [OH]

Kw también se denomina producto idnico del agua y su valor numérico

determinado experimentalmente es 1 x 107* a 25 °C.

Kw = [H'] [OH]=1 x 10"
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Es evidente que si se aumenta la concentracion de una de las especies que
participan en el equilibrio, la otra u otras, deben cambiar hasta que su
relacion vuelva a ser igual a la constante de equilibrio.

En el caso del agua, si aumenta la concentracién de hidrogeniones (H"), debe
disminuir la de OH , de tal manera que su producto i6nico alcance el valor
numérico de 1 x 107%.

Por ejemplo, si la concentracion de hidrogeniones es 1 M, la del OH sera: 1
x 107,

Para el agua pura a 25 °C, la ecuacién de disociacion muestra que la
cantidad de [H'] y [OH7] son iguales:

[H*]=[OH]=10"

pH. POTENCIAL DE HIDROGENO. En el agua las ‘concentraciones ' [H']y
[OH] son muy pequeias, inclusive en las soluciones acidas 6 basicas muy
diluidas. Por esta razon se introdujo el concepto de pH para expresar en

numeros mayores dichas concentraciones.

El potencial de hidrégeno, o pH, de define como:
pH = -log [H'] o también pH = log [—]1
H+

También se define el potencial de iones hidroxilos como:
pOH = -log [OH]
Entre el pH y el pOH existe la relacion:
pH + pOH = 14

Para los acidos fuertes el pH se calcula de la siguiente manera:
Ejemplo:

¢, Cual es el pH de una solucion de acido clorhidrico HCI 0,02M?
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Solucién

El acido clorhidrico es un acido fuerte, por lo tanto se encuentra totalmente
disociado y [H*] = 0,02

pH = -log [H'] = -log [0,02] = 1,69

Ejemplo:

¢, Cual es el pH de una solucion de acido sulfurico H,SO4 0,015M?

Solucion
El acido sulfurico es un acido fuerte, por lo tanto se encuentra totalmente
disociado. Pero a diferencia del-acido clorhidrico [H'] = (2 x 0,015), porque

en su disociacion se forman 2 H*

H,SO, ==2H'+S0,*

pH = -log [H'] = -log [2 x.0,015] = 1,52

Para las bases fuertes el pH se calcula de la siguiente manera:

Ejemplo:

¢, Cual es el pH de una solucion de hidréxido de sodio NaOH 0,035M7?

Solucion

El hidréxido de sodio es una base fuerte, por lo tanto se encuentra
totalmente disociado y [OH] = 0,035

pOH = -log [OH7] = -log [0,035] = 1,46

pH= 14- pOH= 14- 1,46 = 12,54
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Para el calculo del pH de los acidos y bases débiles se tiene en cuenta los
procedimientos vistos anteriormente para el equilibrio de los acidos y bases
débiles débiles.

Ejemplo
¢Cual es el pH de wuna solucion 0.2 M de HCN, si su constante de

disociacién es 4 x 107'°

Solucion:
HCN =— H +CN

Co 0,2 0 0
AC X X X
[C] 0,2-X X LaX

k= lelor] ot

—4x 107"
[HEN] To2=x 7

Despreciando la X en el denominador y resolviendo la ecuacion:
X?=0,2x 4x107"

Se obtiene:

X =8,91x10° =[H"]

pH = -log [H'] = -log [8,91 x 10° ] = 5,05

Ejemplo:
¢, Cual es el pH de una solucién 0,4 M de NH3; si su constante de disociacion
es 1,75 x 10°?
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Solucioén:
El amoniaco es una base débil y acepta un proton:
NH; + H,O — NH4Jr + OH

Co 04 0 0
AC X +X +X
[C] 04X XX
K, = = (Va4 Jor | (X)X) -1,75x10°

[NH3] 04-x

Despreciando la X en el denominador y resolviendo la ecuacion:
X?=0,4 x 1,75x 107° se obtiene:

X =264 x10° =[OH]

pOH= -log [OH]=-log [2,64 x.107°] = 2,57

pH = 14-2,57 =11,43

AUTOEVALUACION.
1. Escriba la expresion de la constante de equilibrio para cada una de las
siguientes reacciones.
Escriba entre paréntesis si el equilibrio es homogéneo o heterogéneo.
a) 2N20s(q) = NO2 g+ Oz g)
b) PCls sy = PCl3 ) + Cl, (g
¢) 2HQO () == 2Hg () *+ Oz (g
2. ;Cual es el valor de Keq para el siguiente equilibrio?:
N2O, () <=2 NO; ()
A 100°C [N,04] = 1.40 x 10, y [NO,] = 1.72 x 102 en el equilibrio

3. Calcule el pH del acido nitrico HNO3; 0.028M.
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4. Calcule el pH del hidréxido de potasio KOH 0.07M.

5. Calcule el pH de una muestra de café negro si su concentracion molar de
iones hidrogeno

es 6.31x10-6. ; Coémo se clasifica el café de acuerdo a su pH?

6. Una solucidn contiene 3.15x10™"" mol/l de iones [OH] ¢ Cual es el pH de
la solucion?

¢ Es acida o alcalina?
7. Eljugo/gastrico tiene un pHde 1.5./;Cual es su concentracion de [H]+?

8. La [OH] del jugo pancreatico es 1 x 10-6. ¢Cual es el pH? El jugo

pancreatico ;es una sustancia acida, basica o neutra?

9. Si la concentracidon molar de iones hidroxilo en sangre de un paciente es
5.01 x 10-7, y el pH normal es de 7.35, ;qué tipo de problema padece el

paciente, acidosis o alcalosis?

10.Si la concentracion molar de iones hidroxilo en sangre de un paciente es
5.01 x 10-7, y el pH normal es de 7.35, qué tipo de problema padece el

paciente, acidosis o alcalosis?



MATERIAL EN
REVISION
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3.1 REACCIONES QUIMICAS

3.1.1 CLASIFICACION DE LAS REACCIONES QUIMICAS

Una reaccién quimica es el proceso de transformacion de la materia, por el cual
unas sustancias (elementos o compuestos) se transforman en otras diferentes.
Para que ocurra una transformacion, las sustancias iniciales llamadas reactantes o
reaccionantes, deben romper sus enlaces quimicos y formar nuevos enlaces en
un orden diferente, para obtener las sustancias finales llamadas productos. Las
caracteristicas quimicas de los reactantes se diferencias de las que tienen los
productos. Un ejemplo, es la formacion de agua a partir del oxigeno y el

hidrégeno.

Una ecuacion quimica es la representacion simbdlica de una reaccién quimica. El
ejemplo citado anteriormente se puede expresar mediante los siguientes simbolos:
2H,0/) —/2Hz ) + Oz

La ecuacion quimica presenta las siguientes caracteristicas:

1. Se utilizan los simbolos de los elementos quimicos de la tabla periddica para
representar tantos los elementos mismos, como los compuestos que
intervienen en la reaccion.

2. Indica el estado fisico de los reactantes y productos (l) liquido, (s) solido, (g)
gaseoso Y (ac) acuoso (en solucion)

3. Muestra el desprendimiento de gases o la formacion de un precipitado
(sustancia insoluble) en el medio donde ocurre la reaccion.

4. Se indica la absorcion o el desprendimiento de energia
5. En la ecuacion quimica se debe cumplir con la ley de la conservacion

de las masa, es decir el numero de atomos de los reactantes es igual al
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numero de atomos de los productos. Una ecuacion quimica cumple con

esta condicion cuando esta balanceada.

Las reacciones quimicas se pueden clasificar en:

NOMBRE

EXPLICACION

EJEMPLO

Reaccion
endotérmica

Es aquella reaccion que
necesita el suministro de calor
para que ocurra.

2KCIO3sy—2> 2KCl(s) +302()

Reaccion exotérmica

cuando ocurre esta reaccion
se produce calor

CsHs(g) + 502(g) —» 3CO2(g) + 4H20(q)
+ calor

Composicion o

sintesis

En esta rreaccion -dos. o mas

sustancias...se ' unen para

formar un solo producto.

NaZO(S) + H20(|) — 2NaOH(ac)

Descomposicion o
analisis

A partir de un compuesto se

obtienen dos o mas productos.

2H70 () — 2Hzg) + Oz(g)

Desplazamiento

Ocurre cuando un atomo
sustituye a otro en una
molécula

Zn(s) + H2804(ac) —>ZHSO4(aC) + Hz(g)

Doble
desplazamiento

Se

desplazamiento o intercambio

realizan por el

de atomos entre las sustancias

que participan en la reaccion

HZS(ac) + ZnC|2(ac)—>ZHS(S) +2 HC|(aC)

Neutralizaciéon
(doble
desplazamiento)

Un acido reacciona con una
base para formar una sal y
agua

HCI (ac) T NaOH(aC) —>NaCI(ac)+ H20(|)

Con transferencia de
electrones (Oxido-
reduccion)

Hay cambio en el niumero de
oxidacién de algunos atomos
en los reactivos con respecto a
los productos.

Reacciones de sintesis,

descomposicién, desplazamiento
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Sin transferencia de |Ocurre una redistribucion de

electrones KzS(aC) + MgSO4(aC) — KySOy4 (ac) T

(doble los elementos para formar

MgSs)
desplazamiento) otros compuestos. No hay

perdida ni ganancia de

electrones.

3.2 ESTEQUIOMETRIA

La palabra estequiometria deriva del griego stoicheion 'y metron. La primera
significa “elemento” y la segunda “medir’. Esta parte de la quimica estudia las

relaciones cuantitativas entre los reactantes y productos de una reaccion quimica.

La estequiometria permite calcular:

a) Las cantidades de reactantes necesarias para producir una cantidad deseada
de producto.

b) La cantidad de productos a partir de masas dadas de reactantes.

c) El rendimiento de una reaccion quimica.

La base para los calculos estequiométricos son las leyes ponderales:
3.2.1 LEYES PONDERALES

Ley de la conservacion de la masa. En los procesos de transformacién de la
materia la masa siempre permanece constante. En una reaccion quimica esta ley
se aplica diciendo que la masa de los reactantes es igual a la masa de los

productos.

Ley de las proporciones constantes. Cuando dos o mas elementos se
combinan para formar un compuesto determinado, siempre lo hacen en una
relacion de masas constante. Ejemplo, el hidrégeno vy el oxigeno se combinan

para formar agua siempre en una relaciéon de 2:1 6 de 11.11% y 88.88 %.
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Ley de las proporciones multiples. Cuando dos elementos se combinan para
formar mas de un compuesto, y la masa de uno de ellos permanece constante, las
masas del otro elemento estan en relacion de numeros enteros pequenos.
Ejemplo, el hierro y el oxigeno de combinan y forman los 6xidos: FeO y Fe;0s. Si
tomamos en ambos oxidos 56g de hierro, la relacion de las masas de oxigeno es

4:3 (realice los calculos).

Ley de los pesos equivalentes. Los pesos de dos sustancias que se combinan
con un peso conocido de otra tercera son quimicamente equivalentes entre si.
Es decir, si x gramos de la sustancia A reaccionan con y gramos de la sustancia B
y también z gramos de otra sustancia C reaccionan con y gramos de B, entonces
si A y € reaccionaran entre si, lo harian en la relacién ponderal ' y/z.

Cuando el equivalente se expresa en gramos se llama equivalente gramo.

3.2.2 BALANCEODE ECUACIONES:

Cuando ocurre una reaccién quimica las cantidades de los productos que se
forman deben ‘ser iguales alas cantidades iniciales de reactantes. De esta manera
se cumple la ley de la conservaciéon de la masa. Sin embargo en la realidad esto
no se cumple porque las reacciones no transcurren en un 100 %, como
consecuencia de perdida de calor, de sustancias, la reversibilidad de las

reacciones, entre otras causas.

En las ecuaciones quimicas que representan simbdlicamente las reacciones, cada
reactante y producto debe estar acompafado de un numero (coeficiente
estequiométrico) que indica la invariabilidad de los atomos y la conservacion de la
masa. Encontrar esos coeficientes es balancear una ecuacion quimica. Existen

diversos métodos de balancear una ecuacién quimica. Miraremos los siguientes:
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Método del ensayo y error. Este método consiste en probar deferentes
coeficientes estequiométricos para cada reactante y producto de la reaccién para

igualar el numero de atomos a cada lado de la ecuacion.

Ejemplo:
Balancear la siguiente ecuacion:
HClac) + MnOgys) 2 Clog) + MnClyiae) + 2H20
Los elementos se deben balancear, utilizando solo coeficientes, en el siguiente

orden: 1. metales. 2. no metales. 3. hidrégeno. 4. oxigeno.

a) Balancear metales: (en este caso Mn).
Existe un atomo de manganeso a cada lado de la-ecuacion, por lo tanto ya esta
balanceado.
HClac) + MnOs) 2 Clog) + MnClyae) +H20p

b) Balancear no metales: (en este caso Cl)
Hay 4 atomos de cloro en el lado de los productos, por eso se coloca un
coeficiente igual a 4 al acido clorhidrico que contiene el atomo de cloro.
4HClac) + MnOys) 2 Clog) + MnClyae) + H20y)

c) Balancear hidrégeno y oxigeno:
Existen 4 atomos de hidrégeno el lado de los reactantes, y dos del lado de los
productos, por eso se coloca un coeficiente igual a 2 en la molécula de agua
para igualarlos.
4HClac) + MnOys) 2 Clyg) + MnClyac) + 2H20¢)

Como se observa los atomos de oxigeno quedan balanceados. En caso contrario
se debe buscar el coeficiente respectivo. La ecuacion balanceada es la siguiente:
4HCI (ac) MI’IOQ(S) 2> Cl> @ T MI’IC/Q(aC) + 2H20(/)
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Método de oxido-reduccién. Antes de exponer los métodos de oOxido-

reduccion, definiremos los siguientes conceptos:

Numero de oxidacién. O estado de oxidacién de un elemento es la carga que

resultaria silos enlaces entre los atomos fueran idnicos.

Los numeros de oxidacion son la guia para balancear reacciones de oxidacion-

reduccion en las cuales hay transferencia de electrones.

Reglas para asignar un numero de oxidacion.

1.

Todos los elementos en su estado libre (no combinados con otros) tienen un

numero de oxidacion de cero (p. €], Zn, Na, Mg, Ha, O, Clz, Na).

. EI nimero de oxidacion del H es +1, excepto en los hidruros metalicos, en los

que es -1 (p. ej., NaH, CaH,).

. EI numero de oxidacion del oxigeno es -2, excepto en los peroxidos, en los que

es -1,y en OF;, en el que es +2.

. El numero de oxidacion de cualquier ién atdomico (cation, anion) es igual a su

carga; por ejemplo:
I6n sodio Na* nimero de oxidacion 1°

16n cloruro CI"Numero de oxidacion 1°

. En los compuestos covalentes, el numero de oxidacion negativo se asigna el

atomo mas electronegativo.

. La suma de los numeros de oxidacion de todos los elementos de un compuesto

debe serigual a cero y en un ién debe ser igual a la carga del mismo.

Para encontrar el numero de oxidacién de un elemento dentro de un compuesto

se pueden seguir los siguientes pasos:
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e Paso 1. Se escribe el numero de oxidacion conocido de cada atomo en la
féormula.

e Paso 2. Se multiplica cada numero de oxidacion por el numero de atomos de
ese elemento en el compuesto o i6n.

e Paso 3. Se escribe una expresion matematica que indique que la suma de
todos los numeros de oxidacion en el compuesto es igual a cero o la carga del
ion.

e Paso 4. Se calcula el estado de oxidacion desconocido.

Ejemplo:
Determinar el numero de oxidacion del manganeso en MnOz:
Solucion:
Siguiendo los pasos anteriormente descritos, se tiene:
Mn02

Paso 1: Estado de oxidacion del oxigeno es -2

Paso 2: En el compuesto hay dos atomos de oxigeno, por eso se multiplica por 2(-
2)2

Paso 3: Se escribe la expresion matematica Mn +(-4) =0

Paso 4: Mn = +4 (numero de oxidacion del manganeso)

Ejemplo:

Determina el nimero de oxidacion del azufre en el acido sulfurico:

Solucion:

De acuerdo a las explicaciones del ejercicio anterior, se tiene:

H>SO,4
Paso 1: +1 -2
paso 2: 2(+1) =+2 4(-2) = -8

Paso 3: +2+S+(-8)=0
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Paso 4: S = +6 (numero de oxidacion del azufre)
Ejemplo:

Determine el numero de oxidacion del nitrogeno en el ibn permanganato NO3':

Solucién
NO3
Paso 1: -2 (estado de oxidacion del oxigeno)
Paso 2: (-2)3
Paso 3: N + (-6) = -1 (igual a la carga del i6n)
Paso 4: N =-1+ 6 = 5 (numero de oxidacion del manganeso)

Oxidacion es la pérdida de electrones. En un atomo neutro el numero de cargas
positivas (protones) es igual al nUmero de cargas negativas (electrones), y es por
esto que cuando ocurre la oxidacidon se incrementan las cargas positivas,
aumentando el estado o numero de oxidacién. El elemento o el compuesto

donde se encuentra el atomo que se oxida, es el agente reductor.

Ejemplo:

Zn —> Zn**+ 2¢

En el ejemplo anterior el zinc se oxido, es por consiguiente el agente reductor

porque reducira a otro u otros elementos o compuestos.

Reduccion es la ganancia de electrones. Cuando ocurre la reduccién se
incrementan las cargas negativas, disminuyendo el estado o numero de
oxidacién. El elemento o el compuesto donde se encuentra el atomo que se

reduce, es el agente oxidante.

Ejemplo:

N> +2e° —> N*
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En el ejemplo anterior el nitrogeno se redujo, es por consiguiente el agente

oxidante porque oxidara a otro u otros elementos o compuestos.

Ejemplo:

Indicar el reductor y el oxidante en las siguientes reacciones:
a) 2Al + 6HCI = 2AICl3 + 3H;

b) 2H,S + H,SO3 = 3SO + 3H,0

c) 8HI + HySO4 = 41, + H,S + 4H,0

d) 2KC103 =2KC1 +30;

Solucién. Cuando ocurre una reaccion quimica de oxidacion-reduccion el agente
reductor.cede electrones aumentando su estado de oxidacion, es decir se oxida.
Por el contrario el agente el oxidante acepta electrones disminuyendo su estado
de oxidacion, es decir se reduce. Por esta razén, es necesario determinar qué

atomos en las ecuaciones quimicas dadas cambian su estado de oxidacion:

0 +1 +3 0
a) 241+ 6HCI = 24ICl,+ 3H,
En esta reaccion el aluminio, Al es el reductor y HCI (mas exactamente, el ion H")

es el oxidante.

-2

+4 0
b) 2H,S+ H,SO, = 35S0+ 3H,0
-2 +4
Aqui H,S (S) es el reductor y H;SO4 (el ién SO3~ o bien S ) es el oxidante.
-1 +6 0 -2
c) 8HI+ H,SO, = 41 ,+ H,S+ 4H ,0

HI (el ion yoduro I) es el reductor y H,SO4 (el ién sulfato SO;~ o bien S), el

oxidante.
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+5-2

0
d) 2KC10, = 2KCI + 30,

-2
Esta reaccion es de oxidacién-reduccion intramolecular. Aqui, el reductor O vy el

+5
oxidante CI entran en la composicion de una misma molécula.

Ejemplo:
¢En cuales de los compuesto el manganeso presenta propiedades oxidantes o
reductoras: KMnO4, MnO2, Mn,O7, Mn, KoMnO4, MNO?

Solucién. Determinamos los numeros o estados de oxidacion del manganeso en

+7 +7

+4 0 +6 +2
los compuestos: KMnO,, MnO,, Mn,0,, Mn,K ,MnO /, MnO. El estado de oxidacion

maximo’ para‘el'manganeso es +7 (pertenece al grupo VIl B). Este' se observa en
los compuestos KMnO4 y Mn;O7. Por consiguiente, el manganeso en estos
compuestos puede participar. solamente. como oxidante, es decir, disminuir su

estado de oxidacion.

El menor estado de oxidacion del manganeso se observa en el elemento libre.
Por lo tanto, el manganeso metalico s6lo puede ser reductor, aumentando su
estado de oxidacion. En los compuestos restantes, MnO2, K;MnO4 y MnO, el
manganeso, en dependencia de los reactivos que actuan sobre éste, puede

manifestar tanto propiedades reductoras, como de oxidantes, por ejemplo:

+2
2MnO+ O, = 2MnO

reductor
+2 0
3IMnO+241=Al,0, + 3Mn

oxidante

Ejemplo:

¢, Cuadles de las siguientes reacciones son las de oxidacion-reduccion?
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a) H, + Cl, = 2HCI

b) Cl, + H,0 = HCIO + HCI

) 2Na + 2H,0 = 2NaOH + H,
d) Na,O + 2HCI = 2NaCl + H,0

c

Solucioén.
Se determina en cuales de las ecuaciones existen atomos que cambian el estado
oxidacion:

+1 -1

a) H +Cl =2HCI

+1 -2 +1+1 -2 +1 -1

b) Cl + H,0=HCIO+ HCI

+l =2 +1 -2+1 0

C) 2Na+ 2H,0=2NaOH+ H,

+1 -2 +1 -1 -1 +1 -2

d) Na,0+2HCI = 2NaCZ+H 0

El cambio de estado..de oxidacion de los . atomos se observa.en las reacciones a),

b) y c), por consiguiente, éstas son reacciones.de oxidacion-reduccion.

Entre los métodos de oxido-reduccidén analizaremos:
1) Método del cambio del numero de estado de oxidacion

2) Meétodo del ion electron.

Método del cambio del niumero de estado de oxidacion. Este método soélo tiene

en cuenta los atomos que cambian de estado de oxidacion.

Analizaremos la reaccion entre el cobre y el acido nitrico concentrado, siguiendo
los siguientes pasos:
Cu + HNO3; 2 Cu(NO3), + NO, + H,O

Paso 1: Se escribe la ecuacion sefialando los niumeros o estados de oxidacion de

aquellos atomos que los cambian:
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0 +5 +2 +4
Cu+ HNO, — Cu(NO; ), + NO»+ H,0

De la ecuacién se observa que el cobre es el agente reductor y el acido nitrico es
el agente oxidante. Es necesario llamar la atencion al hecho de que no todo el
acido nitrico que participa en la reaccidén es agente oxidante: una parte de dicho
acido se consume para formar el nitrato de cobre (ll) sin que cambie el estado de

oxidacion del nitrogeno.

Paso 2: Se escriben las respectivas reacciones de oxidacion y reduccién. La
cantidad de electrones cedidos debe ser igual a la cantidad de electrones
ganados. Por esta razéon multiplicamos la reaccion de oxidacion por el numero de
electrones’ ganados en la reduccion; y multiplicamos la reaccion de reduccién por

el numero de electrones perdidos en la oxidacion, y sumamos las dos ecuaciones.

0 +2

C-o>Cut+22e|1

44

+5
N+e > N2

0 +5 +2 +4
C+2N+2¢ > Cu+2e +2N

Paso 3: Sustituimos los coeficientes obtenidos en el esquema anterior. Cuando se

busca el coeficiente ante la formula del acido nitrico es necesario tener en cuenta

que 2 moles de HNO3 se reducen y otras 2 moles de HNO3; se requieren para

formar 1 mol de Cu(NO3),. En consecuencia, el coeficiente del HNOg3 sera 4(2+2):
Cu + 4HNO3; - Cu(NO3), + 2NO, + H,O

Y por ultimo, colocamos el coeficiente delante de la férmula del agua:
Cu + 4HNO3; 2 Cu(NO3)2 + 2NO, + 2H,0
Siempre compruebe que las cantidades de atomos de los reactantes es igual a la

cantidad de atomos de lo productos.
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Ejemplo:

Balancear la siguiente reaccion por el método del cambio del numero de estado de

oxidacion.
C + HNO3; = CO, + NO + H,O
Solucion:
Paso 1:
0 +5 +4 +2
C+ HNO,; - CO,+ NO+ H,0
Paso 2:
0 +4
C—o>C+4e| | 3
+5 +2
N+3e” > N| 4
0 +5 +4 +2
3C+4N +12¢” 5 3C+12¢” +4N
Paso 3:

Sustituimos los coeficientes obtenidos en la reaccién:
3C + 4HNO3;, = 3CO, + 4NO +H,0

Ajustamos el coeficiente para el agua:
3C + 4HNO3; - 3CO; + 4NO + 2H,0

Método del ién electrén. Para balancear una reaccidén quimica por este método,
se tiene en cuenta los iones que contienen los atomos que cambian de estado de
oxidacion. Ademas es indispensable tener presente el caracter del medio donde

ocurre la reaccion, ya se acido, basico o neutro.
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Ejemplo:
a) Medio acido
Balancear la siguiente reaccion por el método del ion electrén.
Cr(NO3); + NaBiO; + HNO; = H;Cr;0; +Bi(NO3); + NaNO; + H>0

Solucién. Para proceder a balancear la reaccion seguiremos una secuencia

de pasos como se hizo en el método anterior.

Paso 1: Determinamos los iones donde estan los atomos que cambian de
estados de oxidacion.

Ccrt 3 Cr,0%
BiO; = Bi**

Paso 2: El idon cromo (lll) se transforma en i6n dicromato:

Crt 2 Cr0%

Para formar 1 mol de iones.Cr,02% se necesitan 2 moles de iones Cr** y 7 moles

de oxigeno atdmico que se completan de lado izquierdo agregando 7 moles de
agua. Los hidrogenos que provienen del agua, en este caso 14 moles, se
completan en la parte derecha con 14 iones (H"), porque el medio donde ocurre la

reaccion es acido.

2Cr* + 7H,0 2 Cr,0% " + 14H*

Si se observa la reaccion estan presentes 6 cargas positivas del lado izquierdo
y 12 positivas (+14 —2) de lado derecho. Es necesario igualar las cargas de
ambos lados con los electrones que se transfieren. Los electrones se colocan

del lado de la semirreaccién en donde representen ganancia.

2Cr** + 7H,0 2 Cr,0% " + 14H" + 6¢”
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En esta reaccién los iones Cr** sirven de reductor. El i6n BiOs™ se transforma en
Bi**. En este caso se procede igual que para el i6n crt
BiO; 2 Bi** +
BiOz + 6H" 2 Bi** + 3H,0
Igualamos el numero de cargas y obtenemos
BiOs + 6H" + 2e-= Bi** + 3H,0

Los iones BiO3™ sirven de oxidante.

Paso 3: se suman las dos semireacciones de los procesos de oxidacion y de
reduccion. En este caso, cada ecuacion se multiplica por un coeficiente
determinado de modo.que la cantidad de sustancia de electrones cedidos por el
reductor sea igual a la cantidad-de sustancia de electrones aceptados por el
oxidante:
2Cr* +7H,0 - CrO}” +14H" +6¢™ |
BiO; +6H T +2e™ = Bi* +3H,0|3
2Cr™ +3BiO; +TH,0 +18H" /= Cr,0;7 +3Bi™ +14H" +9H,0

0 bien
2Cr* + 3BiO; + 4H' 2 Cr,0% + 3BP** + 2H,0

completando al primero y al segundo miembros de la ecuacion con cantidades
iguales de iones espectadores (iguales) pasamos la ecuacion de la reaccién a la
forma molecular:
2Cr™ +3BiO; +4H* =Cr,0;” +3Bi** + 2H,0
6NO; +3Na* + 6NO; +2H* =2H* + 9NO; +3NO; +2Na*
2Cr(NO, ), +3NaBiO, + % =H,Cr,0, +3Bi(NO, ), + 3NaNO, + 2H ,0

b) Medio basico.
Balancear la siguiente reaccién por el método del ién electrén.
Na>SO3+ KMnO4+ KOH =2 KoMnO4 + Na>SO4+ H,O
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Solucién.
Paso1: Determinamos los iones donde estan los atomos que cambian de estados

de oxidacion.
+4 +7 +6 +6
Na,SO;+ KMnO,+ KOH — Na,S0O,+ K ,MnO ,+ H,0O
MnO; = MnO;
SO =>S07

Paso 2: En el ion permanganato el manganeso tiene estado de oxidacion +7 y se
convierte a i6n manganato, en el cual el manganeso tiene estado de oxidacion

iguala +6. En esta semirreaccion todos los atomos estan balanceados.
MnOj; 2 MnQO;~
Igualamos el numero de cargas y obtenemos

MnO; +1e > MnO;"

En esta reaccion MnO, sirve de agente oxidante.

SO¥ > S0

En esta semirreacciéon un atomo de oxigeno se encuentra en exceso en la parte

derecha. En estos casos (medio basico) por cada atomo de oxigeno en exceso se

escriben dos grupos 2 OH" y los atomos de hidrogeno se completan con H,O.
SO +20H = SO +H,0

Igualamos el numero de cargas y obtenemos

SO+ 20H 2 SO + H,0 +2¢

Paso 3: se suman las dos semireacciones de los procesos de oxidacion y de
reduccion. En este caso, cada ecuacidon se multiplica por un coeficiente

determinado de modo que la cantidad de sustancia de electrones cedidos por el
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reductor sea igual a la cantidad de sustancia de electrones aceptados por el

oxidante:
SO +20H™ - SO; + H,0 + 271
MnO; +1e™ = MnO; |2
SO} +20H™ +2MnO; +2e” — SO;” + H,0 +2e” +2MnO;"

Escribimos la ecuacion de la reaccion en la forma molecular:
Na>SO3; + 2KMnO4 + 2KOH - Na,SO,4 + 2K-MnO4 + H,O

b) Medio neutro.
Balancear la siguiente reacciéon por el método del ién electrén.
KMnQO4+ Na,SOs3 + H,O 2 MnO> + Na>,SO4+ KOH

Solucion.
Paso 1: Determinamos los iones donde estan los atomos que cambian de estados

de oxidacion.

MnO, 2>MnOz
SO »S07

Paso 2: En el ion permanganato el manganeso tiene estado de oxidacion +7 y se
convierte en 6xido de magnesio (IV), en el cual el manganeso tiene estado de
oxidacion iguala +4. Para balancear los atomos de oxigeno del agente oxidante se
adicionan moléculas de agua en la parte izquierda de la semirreaccion en una
cantidad igual al numero de atomos de oxigeno que hacen falta en la parte
derecha.
MnO; + 2H,O=> MnO»
Los excesos de hidrogeno se completan con los grupos OH"

MnO; + 2H;0> MnO,+ 40H
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En esta reaccion MnO sirve de agente oxidante.
Igualamos el numero de cargas y obtenemos
MnO; + 2H,0 + 3e"> MnO;+ 40H
Para el agente reductor los atomos de oxigeno en exceso (parte izquierda) se
igualan con moléculas de agua.

SO¥ +H,0 » SO~

Los atomos de hidrogenos se igualan con iones H*
SO +H,0 2 SO, + 2H"

Igualamos el numero de cargas y obtenemos

SO +H,0 2SO + 2H + 2¢

Paso 3: se suman las dos semireacciones de los procesos de oxidacion y de
reduccion. En' este caso, cada ecuacion.. se multiplica por un' coeficiente
determinado de modo que la cantidad de sustancia de electrones cedidos por el
reductor sea igual a la cantidad de sustancia de electrones aceptados por el

oxidante:
MnO; +2H,0+3¢” = MnO, +40H"|2
SO +H,0— SO; +2H" +2¢7|2
2MnO; +4H,0+6e” +3S0> +3H,0 — 2MnO, +80H ™ +3S0>" +6H" + 6e"

En la parte izquierda de la ecuacion se suman las moléculas de agua para un total
de 7, y en la parte derecha se suman 6 iones de los 80H con los 6H"para formar

6 moléculas de agua.

Escribimos la ecuacion de la reaccion en la forma molecular:
3Na>SO3; + 2KMnO,4 + 7TH-0 =2 2MnQO5 + 3Na>SO,+ 2KOH + 6H>0
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Simplificamos la ecuacién:
3Na,S03; + 2KMnO4 + H,O 2 2MnO;, + 3Na,SO4+ 2KOH

AUTO EVALUACION

1. Clasifique las siguientes reacciones segun su clase:

a) 2Na + 2H,0 = 2NaOH + H,

b) Ha + Cly = 2HCI

c) 8HI + HySO4 = 4l + HyS + 4H,0
d) Zn + CuSO, = Cu + ZnSO,

e) 4NH; +50, >4NO '+ 6H;0

f) 2CoHg 4+ 704 > 4CO, + 6H,0

g) 2NaN3; > 2Na + 3Ny

h) AgNO3 + NaCl = AgC + NaNO;

2. Determina el nimero de oxidacién de (a) S en Na,SOs3, (b) As en K3AsO4 y (C)
C en CaCOs.

3. Determina los nimeros de oxidacion de (a) N en HN,*, (b) Cr en Cr,07% y (c) P
en PO,

4. Indicar el agente reductor y el agente oxidante en las siguientes reacciones de
oxidacion-reduccion:

a) Zn + CuSO4 = Cu + ZnSOy4

b) 4HCI + MnO; = Cl, + MnCl, + 2H,0

C) 2CU(NO3)2 =2CuO +4NOs + O,
e) NHsNO, = Na + 2H,0
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5 ¢ En cuales de las ecuaciones de las reacciones expuestas a continuacion los
compuestos del hierro son oxidantes, y en cuales, reductores?

a) Fe,CO;3 + 2Al = 2Fey + AlLO3

b) Fe20; + 3KNO3; + 4KOH = 2K;FeO,4 + 3KNO, + 2H,0

c) FeSO4 + Mg = MgSOq4 + Fe

d) IOFeSO4 + 2KMnOQO4 + 8H2SO4 = 5Fe,(S04)3 + 2MnSO4 + KSO4 + 8H,0

e) 4Fe(OH); + O, + 2H,0 = 4Fe(OH)3?

6. Utilizando el método del cambio del numero de estado de oxidacion ajustar los
coeficientes de las reacciones de oxidacion-reduccion:

a) NHs + O2. > NO + H0O

b) P20s +C > P + CO

c) KC10;3 + S > KC1 +/ SO,

d) H2S + HNO3; > S + NO; + H,0

e) KNO; + KC10; - KC1 + KNO3

f) SO, + HNO3 + H,0O - H,SO4 +NO

7. Balancear las siguientes reacciones por el método del idn electron, teniendo en
cuenta el caracter del medio (acido, basico o neutro).

a) HI + HySO4 = 1, + HpS + HO

b) H2S + Bry + H,O > H,SO4 + HBr

c) Cr,03 + NaNO3; + KOH - K;CrO4 + NaNO2 + H,0O

d) KI + KNOz + H,SO4 2 12 + NO + KSO4 + H0O

e) NaC,04 + KBrO3; + H,O - CO; + KBr + NaOH

f) KMnO4 + KNO; + H,O &> MnO; + NaNO3 + KOH
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3.2.3 RELACIONES DE MASAS EN LAS REACCIONES QUIMICAS

RELACION ESTEQUIOMETRICA MOLAR

Una ecuacién quimica balanceada nos proporciona informaciéon acerca de las
cantidades de las particulas (atomos, moléculas y otros) expresadas en moles,
masas, volumenes, etc. Pero lo mas importante de la ecuacién balanceada es la
posibilidad que nos brinda de calcular las cantidades de los reactantes y de los
productos involucrados en una reaccién quimica. Si se conoce la cantidad de
sustancias (numero de moles) de un compuesto, se puede hallar el numero de

moles de otro compuesto en la reaccion.

Si tomamos como ejemplo la reaccion:
N2(g) + 3H2(9) 2 2NH5(9)

Se observa que una (1) mol de nitrdgeno _reaccionan ‘con tres (3) moles de
hidrégeno y forman 2 moles de amoniaco. con esta interpretacion podemos

relacionar los numeros de moles de las sustancias como sigue:

Imol N, 2mol NH; 3mol H,
3mol H, 1mol N, ' 2mol NH,

Existen otras relaciones ¢ cuales son?

Las relaciones anteriores se denominan relaciones estequiométricas molares

(REM) y son utiles en los calculos estequiométricos.

CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

Como ya sabemos, los calculos estequiométricos permiten determinar las

cantidades de los reactantes necesarios para producir cantidades deseadas de
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productos o cantidades de productos obtenidas a partir de cantidades existentes

de reactantes.

En los calculos estequiométricos se utiliza a menudo un esquema muy practico
que da la posibilidad de involucrar diversas magnitudes sin necesidad de recurrir a

reglas matematicas muy utilizadas en el estudio de la quimica. El esquema es el

siguiente:
Cantidad  Cantidad  Factores de Factores de
= X x REM* x = Resultados
Buscada dada conversion conversion

*REM: Relacion estequiométrica molar de la ecuacion balanceada.

Ejemplo: ;Qué masa de amoniaco se produce a partir de 10g de hidrogeno,
segun la ecuacion balanceada?
N2(g)+3H2(9) > NH3(g)

A partir del esquema propuesto, tenemos:

Imol H, [ Imol NH, '17g NH

x X
IgH, 3mol H, 1mol NH,

Cant. Cant. Factor de REM Factor de Resultado
buscada dada Conversién conversion

m(NHs) = 109 Ha x ='28.33g de NH;

Ejemplo: ; Qué masa de agua se produce a partir de 20g de oxigeno?
2H(g) + Ozg) 2 2H20(g)

Solucion:

Imol O, 2mol H,O; . 18¢g H,0

m(H,0) = 20g O, x
(H20) = 209 0o X = . ™ Tmol 0, Imol 11,0

= 22.5g H20

En los ejemplos anteriores se puede notar que solamente esta dada la cantidad de
uno de los reactantes. Veamos como se realizan los calculos estequiométricos

cuando se conocen las cantidades de mas de un reactante.
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REACTIVO LiMITE O LIMITANTE

En una reaccién quimica las relaciones estequiométricas molares siempre son
constantes, pero cuando ocurre una reaccion quimica, los reactantes quizas no se
encuentren en una relacion estequiométrica exacta, sino que puede haber un
exceso de uno o mas de ellos. El reactante que no esté en exceso se consumira
en su totalidad y la reaccién terminara en esos momentos. Es por eso que a este
reactante se le conoce como reactivo limite o Ilimitante. Los calculos
estequiométricos se realizaran a partir de este reactivo, como se observa en la

grafica.

Ecuaciones quimicas
Nag) + 3Hxg9) 2 2NHs(g)

Receta microscépica 1 molécula Ny + 3 moléculas H, = 2'moléculas NH;

Receta macroscopica. 1'mol/N, + 3:mol H, > 2 mol NH3

Condiciones experimentales

Reactantes Productos

o J) .-.o) 0 moléculas NH3
Antes de la reaccion O

2 moléculas N, 3 moléculas H,

Después de la reaccion

2 moléculas NH3

1 moléculas N, 0 moléculas H»

El reactivo limite es el hidrégeno.
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Ejemplo:
La sal de cocina (Cloruro de sodio) NaCl se puede preparar por la reaccion del
sodio metalico con cloro gaseoso. La ecuacion es la siguiente:

2Na(s) + Clz (g > 2NaCls

Si hacemos reaccionar 7 moles de Na con 3.25 moles de Cl, ¢ cual es el reactivo

limite?, ¢ Cuantas moles de NaCl se producen?

Solucién: Para resolver este problema la cantidad dada se multiplica por una
relacion estequiométrica que involucre al otro reactante.
1mol CI,

2mol Na

7 mol de Na x =3.5mol deCl,

Este calculo indica que 3.5 mol de CI; reaccionan con.-7 mol de Na, pero
solamente hay 3.25 mol de Cly, lo que indica que el sodio se encuentra en exceso

y el cloro es el reactivo (o limitante).

El problema anterior se puede resolver también partiendo de las moles de Cls.

3.25 mol de Cly x 2N _ ¢ 50 mol de Na

1mol CI,

Es decir 3.25 mol de Cl, reaccionan exactamente con 6.50 mol de Na. Es evidente

que el sodio esta en exceso en una cantidad de 0.5 mol (7 — 6.50 mol).

A partir de las moles del cloro se calculan las moles de NaCl producidas.

3.25 mol de Cly x 2"NaCL _ ¢ S0 mol de NaCl

1 mol CI,

Ejemplo:
¢, Cual es la masa del dioxido de carbono obtenida en la reaccién de 120g de etano

con 500g de oxigeno?
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2C2H6(g) + 702(9) > 4C02(g) + 6H20(e)

Solucion:
120g de etano (C;Hs) deben reaccionar con una cantidad de oxigeno igual a:
ImolC,H,  TmolO, . 32g O,

m(O,) = 120g de CoHe x X
(02 908 Bae X 5 O, 2mol C,H, " 1mol O,

=448g de O,

De las condiciones del ejercicio la cantidad de oxigeno es igual a 500g, lo que

indica que se encuentra en exceso. Por lo tanto, el reactivo limite es el metano.

Calculamos la masa del diéxido de carbono a partir de la masa del reactivo limite:

1mol C,H - 4 mol CO, ¥ 44g CO,

m(CO,) = 120g de CaHs x
(COd 908 e X 0 C H, " 2mal CH, " 1mol CO,

=352gdeCO,

A menudo las sustancias que participan en una reaccion quimica no se
encuentran en estado puro.~Enyestos casos; los calculos estequiométricos deben
realizarse teniendoen cuenta, solamente la.cantidad de la sustancia que se
encuentra en estado puro.Por ejemplo, si tenemos 80g-de bicarbonato de sodio
al 75% de pureza, la cantidad utilizada en los calculos estequiométricos sera de
60g.

m(NaHCOy) = 80g x % = 60g

Ejemplo:
El alcohol etilico se puede obtener a partir de la fermentacién de la glucosa segun
la reaccion:

CeH1206 > 2C,H50H + 2CO;

¢, Cuantos gramos de alcohol se producen a partir de 250g de glucosa al 90% de

pureza?
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Solucioén:
m(C2H5OH) = 25OQ de C(,‘H1205 X
90%  1molC.H,0, 2molC,H,OH 46gC,H,OH
X X

x = 115g CsHsOH
100% ~ 180g C,H,,0, 1mol C;H,,0, ~1mol C,H ,OH

En los ejemplos anteriores, las cantidades calculadas a partir de las ecuaciones
quimicas representan un rendimiento maximo del 100%. Esto quiere decir, que las
masas calculadas son las que se obtendrian si los reactantes se convirtieran
totalmente en los productos. Sin embargo, muchas reacciones no ocurren con un
rendimiento del 100% del producto. Esto se debe a que en las reacciones
quimicas, ademas de la principal, se desarrollan reacciones secundarias, hay
pérdidas de calor, péerdida de vapores, a veces se pierde productos en la
manipulacion de.las sustancias, o las reacciones son.reversibles. Es por esto, que
en los calculos estequiométricos se utilizan los conceptos rendimiento teorico y

rendimiento real.

Rendimiento tedrico de una reaccion ‘quimica es la cantidad de producto
calculada a partir de cantidades determinadas de los reactantes de acuerdo a la
ecuacién quimica balanceada. En otras palabras el rendimiento tedrico es la
cantidad de producto que se obtiene si reacciona y se consume totalmente el

reactivo limite.

Rendimiento real es la cantidad de producto que se obtiene en la practica.

El Rendimiento porcentual es la relacion entre el rendimiento real y el teorico

multiplicado por 100.

_ R imi R
Rendimiento porcentual = endimiento Real x100

Rendimiento teorico
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Ejemplo:
El azufre se puede preparar en el proceso indicado en la siguiente reaccion:
2H>S + SO, > 3S + 2H,0

¢, Cual es el rendimiento de la reaccion si se producen 8.2g de azufre a partir de

6.8g de H,S con exceso de SO,?

Solucién:
El rendimiento real es igual a 8.2g.
Calculamos el rendimiento teorico:

Imol H,S 3molS 32g S - 9.6

m(s) = 6.8g de H,S x X X
34gH,S 2mol H,S 1molS

Rendimiento porcentual es igual a:

%rendimiento = %x 100 =185.4%
08

Ejercicios de estequiometria que involucra soluciones y gases.

Ejemplo
¢ Qué volumen de hidrogeno medido a una temperatura de 30°C y presién 0.95
atm se obtienen cuando reaccionan 420g de Zinc con cinco litros de acido

sulfurico 0.01M?

Solucion:

T=30°C + 273 = 303K
P =0.95 atm

m(Zn) = 420g
V(H,SO,4) = 5L
CM(H2SO4) = 0.01M
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La reaccidn es la siguiente:
Zn(s) + H2804(ac) -> Hz(g) + ZnSO4(aC)

Se halla el reactivo limite:
1mol Zn
65.4g
n(H2SOy4) = 0.01 mol/L x 5L = 0.05 mol de H,SOy4

n(Zn) = 420g de Zn x = 6.4 mol

Las moles de Zinc que deben reaccionar con 0.05 mol de H,SO4 segun la
estequiometria de la reaccion, son:

n(Zn) = 0.05 mol H,SO4 x —2L €21 L_ 0 05 mol de Zn

Imol H,SO,

Esto significa que el Zn se encuentra en exceso y el reactivo limite es el acido
sulfurico. Entonces el volumen de hidrégeno, si se considera un gas ideal, se
calcula a partir de las moles de hidrogeno producidas y la ecuacion de estado de
los gases ideales: PV = nRT.

Ilmol H,

m(H>) = 0.05 mol de H-SO4s x —M—
(F2) 22X Imol H,50,

= 0.05 mol H»

Volumen de hidrégeno

nRT 0.05mol*0.082 atm* L *303K
P 0.95atm mol* K

=1.30L

V(Hy) =

Recuerde que los calculos estequiométricos pueden incluir reactivo limite, pureza,

rendimiento porcentual, soluciones, gases.
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AUTOEVALUACION
1. ¢ Cuantas moléculas y cuantos atomos hay en 4.5 g de agua H,O(l)?

2. Calcular:

a) La masa de oxigeno que se forma por la combustion completa de 200 g de
butano (C4H+0) de 80% de pureza

b) El volumen de CO; obtenido en condiciones normales.

La reaccion es:

2C4H1o+13 O, — 8CO, + 10H0

3. En la descomposicion térmica del carbonato de calcio CaCO3 se obtienen 6xido
de calcio CaO(s) y diéxido de carbono CO2(g). Si en la descomposicion 25 g de
carbonato de calcio se obtienen 14 g de oxido de calcio, ¢qué masa de didéxido de

carbono se forman?

4. ;Qué masa de.de FeSOs se requiere para producir 500 g de Fex(SO4)s, de
acuerdo a la reaccion? :
2 KMnO4 + 10FeS0O4 + 8H,S0O4 = 2MnSO,4 + Ko.SO4 + 5 Fez(SO4)3 + 8 H,O

5. El zinc reacciona con el acido clorhidrico y produce cloruro de zinc e hidrégeno.
¢ Qué volumen, medido en condiciones normales, de gas se obtendra al reaccionar
2,14 g de zinc con 100 ml de una disolucién de acido clorhidrico 0,5 M?. Si se
obtienen 0’25 L de hidrogeno, medidos en condiciones normales, ¢cual sera el

rendimiento de la reaccién?

6. el alcohol etilico (C,Hs0H), se puede elaborar por la fermentacién de la
glucosa:
C6H1206 — 202H5OH + 2C02

Glucosa alcohol etilico
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Si se obtiene un rendimiento del 84,6% de alcohol etilico,
a) ¢Qué masa de alcohol etilico se puede producir a partir de 750g de
glucosa?

b) ¢Qué masa de glucosa se debe usar para producir 475g de alcohol
etilico?



