U N s E Facultad de

Universidad Nacional Ciencias Médicas
de Santiago del Estero

PROGRAMA MODULO DE QUIMICA
CURSO DE INGRESO FCM-UNSE 2018

Unidad 1: Introduccién al Estudio de la Quimica Aplicada a la Ciencias de la Salud.
Composicion general del cuerpo humano. Elementos primarios, secundarios, oligoelementos. Agua.
Distribucion.

Unidad 2: Materia.

Materia y energia. Propiedades de la materia: fisicas y quimicas, extensivas e intensivas. Estados de
la materia. Cambios de estado. Sistemas materiales. Clasificacion: heterogéneos y homogéneos.
Propiedades. Métodos de separacion.

Unidad 3: Estructura Atémica.

Evolucion del modelo atomico. Modelo atdmico de Thompson. Modelo atémico de Rutherford.
Modelo atomico de Bohr. Principio de incertidumbre. Estructura del atomo. Numero atomico.
Numero masico. Isotopos. Radioactividad. Numeros cuéanticos. Configuracion electronica. Principio
de edificacion progresiva o regla de Aufbau. Principio de excusion de Pauli. Regla de Hund.

Unidad 4: Tabla Periddica.
Tabla periddica de los elementos. Caracteristicas. Propiedades periodicas: radio atdmico, caracter
metalico, potencial o energia de ionizacion, afinidad electronica, electronegatividad.

Unidad 5: Enlace Quimico.

Conceptos: moléculas. Valencia. Electronegatividad y numero de oxidacion. Regla del octeto
electronico. Simbolo de Lewis. Resonancia. Enlaces atomicos (Intramoleculares) geometrias
moleculares. Momento dipolar. Enlaces intermoleculares.

Unidad 6: Reacciones Quimicas.

Reacciones y ecuaciones quimicas. Tipos de reacciones quimicas. Formacion y nomenclatura de los
compuestos quimicos inorganicos: 6xidos acidos, 6xidos basicos, hidroxidos, oxacidos, hidracidos,
sales, hidruros. Reacciones de 6xido-reduccion. Equilibrio quimico. Ley de accion de masas.
Principio de le Chatelier.

Unidad 7: Estequiometria.
Estequiometria. Leyes ponderales de las combinaciones quimicas. Leyes volumétricas. Calculos
mediante el uso de ecuaciones quimicas. Reactivo limitante. Rendimiento.

Unidad 8: Termodinamica y Cinética Quimica.

Introduccion. Reaccion espontanea. Cambios de energia en las reacciones quimicas. Energia libre.
Compuestos de alta energia. Cinética quimica. Orden de reaccion. Factores que afectan la velocidad
de reaccion. Energia de activacion. Concepto general de catalizador.

FACULTAD DE CIENCIAS MEDICAS - UNIVERSIDAD NACIONAL DE SANTIAGO DEL ESTERO
Av. Belgrano Sur 1912 - tel: 54 0385 4509500 int.1070 - mail: infofcmunse@gmail.com
Santiago del Estero - CP4200 Republica Argentina



U N s E Facultad de

Universidad Nacional Ciencias Médicas
de Santiago del Estero

Unidad 9: Soluciones.

Concepto. Soluto y solvente. Clasificaciéon. Soluciones no saturadas, saturadas y sobresaturadas.
Proceso de disolucion. Factores que afectan la solubilidad. Unidades de concentracion. Propiedades
coligativas.

Unidad 10: Equilibrio Acido-Base.
Introduccion. Acidos fuertes y débiles. Bases fuertes y débiles. Disociacion del agua. pH y pOH.
Kdis. Acida y Kdis. Bésica. Sales de hidrélisis. Buffers.

Unidad 11: Quimica Organica.

Introduccion. Configuracion electronica del carbono. Hibridacion de orbitales. Hidrocarburos
alifaticos: Alcanos. Alquenos. Alquinos. Hidrocarburos aromaticos. Funciones orgéanicas
oxigenadas: alcoholes, éteres, aldehidos, cetonas, acidos carboxilicos, ésteres. Funciones organicas
nitrogenadas: aminas y amidas. Nomenclatura. Isomeria: plana o estructural, espacial o
esteroisomeria. Principales propiedades fisicas y quimicas de cada familia.

Unidad 12: Quimica Bioléogica 1.

Proteinas: Aminoacidos. Isomeria. Clasificacion. Propiedades Acido-Base. Péptidos. Unidon
peptidica. Proteinas. Propiedades. Estructura molecular (primaria, secundaria, terciaria,
cuaternaria). Clasificacion. Proteinas en la alimentacion. (Quimica Bioldgica. Antonio y Gustavo
Blanco 10a Edicion. Editorial El Ateneo. Paginas 23-48).

Unidad 13: Quimica Biolégica II.

Acidos nucleicos: bases nitrogenadas, aldopentosas, acido fosférico. Acido desoxirribonucleico
(ADN): estructuras. Desnaturalizacion/renaturalizacion. ADN  circular. Genoma. Acido
ribonucleico (ARN). ARN mensajero. ARN ribosomal. ARN de transferencia. Otros ARN. Virus.
Nucleoétidos libres. (Quimica Bioldgica. Antonio y Gustavo Blanco. 10a Edicion. Editorial El
Ateneo paginas 115-131).

Unidad 14: Quimica Biolégica III.

Hidratos de Carbono: Monosacaridos: Isomeria. Glucosa, Galactosa, Manosa, Fructosa. Derivados:
Glicésidos, Desoxiazucares, Acidos, Esteres fosféricos, Aminoazucares. Disacaridos: Maltosa,
Lactosa, Sacarosa. Polisacaridos: Homopolisacaridos, Almidon, Glucogeno, Dextrinas, Dextranos,
Celulosa. Heteropolisacaridos, Glicosamnoglicanos, Fibras, Proteoglicanos, Peptidoglicanos,
Glicoproteinas. (Quimica Bioldgica. Antonio y Gustavo Blanco 10a Edicion. Editorial El Ateneo.
Paginas 71-93).

Unidad 15: Quimica Biolégica IV.

Lipidos: Acidos grasos. Propiedades. Lipidos simples: Acilgliceroles, caras. Lipidos complejos:
Fosfolipidos, Glicerofosfolipidos, Esfingolipidos. Glicolipidos: Cerebrésidos y Ganglidsidos.
Lipoproteinas. Sustancias Asociadas a Lipidos: Terpenos, Esteroles. (Quimica Bioldgica. Antonio y
Gustavo Blanco. 10a Edicion. Editorial El Ateneo. Paginas 95-111).

FACULTAD DE CIENCIAS MEDICAS - UNIVERSIDAD NACIONAL DE SANTIAGO DEL ESTERO
Av. Belgrano Sur 1912 - tel: 54 0385 4509500 int.1070 - mail: infofcmunse@gmail.com
Santiago del Estero - CP4200 Republica Argentina



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 1

Unidad 1: Introduccion al Estudio de la

Quimica.

INTRODUCCION AL ESTUDIO DE LA QUIMICA APLICADA A LAS
CIENCIAS DE LA SALUD. COMPOSICION GENERAL DEL CUERPO
HUMANO.  ELEMENTOS  PRIMARIOS, SECUNDARIOS,
OLIGOELEMENTOS. AGUA. DISTRIBUCION.

INTRODUCCION

Debido al poco tiempo destinado al estudio de este modulo, trataremos de ser lo
mas concisos posibles en los temas a desarrollar en este capitulo en particular, y
en los proximos. Excepto este, los demads capitulos poseen un gran contenido de
gjercicios, que sugerimos se realicen en casa, para poder avanzar rapidamente.

La Quimica es una ciencia fundamental para comprender como esta compuesto
el organismo humano, su entorno y todas las trasformaciones que en estos

ocurren. Podemos definir a la QUIMICA como la:

Ciencia que estudia la materia, sus propiedades, estructura,

transformaciones y leyes que rigen dichas transformaciones.

El cuerpo humano y su entorno estd compuesto por materia, es decir estructuras
que ocupan un lugar en el espacio y tienen masa. En los proximos capitulos

estudiaremos con mas detalle algunos de estos conceptos.
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Nuestro cuerpo estd compuesto por moléculas formadas por elementos quimicos

que integran la tabla periodica. Este nivel de complejidad es estudiado por la
Medicina, y se denomina Molecular. Estos compuestos quimicos interactian
entre si, formando moléculas mas complejas, por ejemplo, macromoléculas
(grandes moléculas formadas por la unioén de otras mas pequefias denominadas
monomeros, y que estudiaremos al final del mdédulo) como los lipidos, los
hidratos de carbono, las proteinas, los acidos nucleicos, en una serie de
reacciones quimicas, que en su conjunto reciben el nombre de metabolismo.
Especificamente las reacciones que forman compuestos se denominan
anabolicas. Cuando estos compuestos se rompen o degradan, debido a un
envejecimiento de los mismos o bien porque las células del organismo necesitan
energia, los mismos son degradados por medio de reacciones quimicas
denominadas catabodlicas. Es importante tener en cuenta que la mayoria de estas
reacciones de formacidon/degradacion se llevan a cabo en medio acuoso; el agua
representa aproximadamente el 65% del peso total de una persona.

Estas macromoléculas (y otras mas simples) se unen entre si, e interactiian
formando estructuras mas complejas. Algunos ejemplos son las membranas
celulares (formadas por lipidos, proteinas e hidratos de carbono), citoesqueleto
(proteinas), nucleo celular (4cidos nucleicos, proteinas, lipidos, etc.) ribosomas
(acidos nucleicos y proteinas), espacio extracelular (proteinas, hidratos de
carbono, lipidos). Las células en conjunto con otras estructuras del espacio
extracelular finalizan formando tejidos. Estas estructuras pueden ser
visualizadas por el ojo humano a través de microscopios. Este nivel de
organizacion o complejidad se denomina Microscopico. Existen diferentes
tejidos con diferentes funciones, los misculos denominados estriados tienen una
funcidén de sostén y movilidad, muy diferente a la sangre que también se la
considera un tejido con multiples funciones como es la de transportar oxigeno,
dioxido de carbono, nutrientes, etc.

Diferentes tejidos forman organos y sistemas. Este nivel de complejidad es el

Macroscopico que estudia la anatomia, como los huesos, los musculos,

2
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articulaciones, 6rganos, etc. Este nivel suele ser el que el médico puede ver a

simple vista en un encuentro con su paciente, o bien con la ayuda de
equipamientos de diagnostico por imagenes (radiografia, tomografia computada,

resonancia magnética, etc.).

Composicion General del Cuerpo Humano

A lo largo de este modulo estudiaremos los diferentes elementos que forman
la tabla periodica. Es importante remarcar que de todos los elementos solo
unos pocos forman parte del cuerpo humano (incluyendo a los demas
organismos vivos).

Aproximadamente el 98% de la masa corporal total del cuerpo humano esta
formada por unos veinte elementos, de los cuales los mas abundantes son el
Oxigeno (O), Carbono (C), Hidrogeno (H) y Nitrogeno (N). La mayoria
pertenecen a los primeros cuatro periodos de la tabla, y salvo el oxigeno, los
demas no son los mas predominantes sobre la corteza de la tierra, indicando lo
complejo del inicio de la vida.

Al final del modulo estudiaremos al atomo de carbono y su capacidad tnica
de generar compuesto diferente a partir de uniones quimicas y
conformaciones espaciales diferentes.

Desde un punto de vista cuantitativo (y no de importancia, ya que todos son
necesarios para mantener un buen funcionamiento del organismo) los

elementos bioldgicos que forma el cuerpo humano se pueden clasificar en:

Primarios: El 98% de la masa corporal estd formada por Oxigeno (O),
Carbono (C), Hidrogeno (H) y Nitrogeno (N). Se agrega también a este grupo
el Calcio (Ca) y el Fosforo (P).

De estos elementos surgen moléculas como el agua (hidrogeno y oxigeno)

que es la sustancia mds abundante en el cuerpo humano, la hidroxiapatita



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 1
(fosfato de calcio) principal componente mineral de los huesos, las

macromoléculas fundamentales para la vida mencionadas anteriormente, etc.

Principales elementos que
componen el cuerpo humano
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Secundarios: Estos se encuentran en proporciones menores a los anteriores.
Tenemos al Potasio (en su forma K representa el principal cation del espacio
intracelular), el Azufre (S, componente de proteinas y otras moléculas de
importancia bioldgica), el Sodio (en su forma Na“ es el principal cation
extracelular), Cloro (Cl), Magnesio (Mg, cofactor de enzimas o catalizadores
biologicos de reacciones en el organismo), Hierro (Fe, componente de la

proteina denominada hemoglobina, entre otras).

Oligoelementos: Denominados micronutrientes ya que ingresan en pequefias
cantidades con los alimentos. Su presencia es fundamental, como ejemplo
tenemos al Yodo (I, forma parte de la hormona tiroidea producida en las
glandulas tiroides), el Fluor (F), Cobre (Cu), Manganeso (Mn), Cinc (Zn),
molibdeno (Mo), Selenio (Se), etc., necesarios para que se realicen reacciones
quimicas en nuestro cuerpo, o bien formando moléculas de cadena

respiratoria mitocondrial, o en sistemas antioxidantes.
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Agua
El agua es el principal componente del cuerpo humano. La misma representa
aproximadamente el 65% del peso total y se distribuye por los diferentes

espacios segun lo indica la tabla siguiente:

Agua Total Espacios
Liquido Intracelular (LIC) 45%
Hombre o Liquido Intersticial 10%
(adulto) Liquido Extracelular (LEC) 15% | quido Tntravascular 5%
Liquido Intracelular (LIC) 40%

Mujer 55% Liquido Intersticial 10%
(adulta) Liquido Extracelular (LEC) 15% | quido Intravascular 5%
Liquido Intracelular (LIC) 48%

Lactante 77% Liquido Intersticial 24%
Liquido Extracelular (LEC) 29% | quido Tntravascular 5%

Es importante tener en cuenta que, segun la edad de la persona, el porcentaje
de agua puede variar, siendo mayor en los recién nacidos que en los adultos
mayores. Este dato es muy importante, ya que cuando una persona no ingiere
una cantidad determinada de agua se puede desarrollar un cuadro denominado
deshidratacion. Basado en esto tltimo, se puede concluir que en porcentaje en

peso no serd lo mismo una deshidratacidon en un nifio que en un adulto mayor.

eﬂl

Feto Recién Nino Adulto Adulto
Nacido Mayor
90% 80% 70% 60-65% 55-60%
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Si comparamos con otros compuestos de masa molecular similar (por ejemplo,

CO;), observamos que la misma posee propiedades excepcionales. La
temperatura de fusion (pasaje del estado solido al liquido) es de 0°C y la de
ebullicion (pasaje del estado liquido al gaseoso) es de 100°C, valores
notablemente elevados (punto de fusion del CO2 es de -78°C y el de ebullicion
es de -57°C).

Estas caracteristicas extraordinarias del agua se deben a su estructura molecular.
Los enlaces de los elementos que forman el H,O, no estan en una misma linea,
sino que forman un angulo de 104,5°. El oxigeno esta unido a los dos atomos de
hidrogeno mediante un tipo de enlace denominado covalente simple (que
veremos en los préoximos capitulos). En los enlaces interfieren los electrones
(que poseen carga negativa) de los ultimos orbitales de los elementos, estos
pueden ser cedidos (enlaces i0nicos), compartidos (como el caso de los enlaces
covalentes), etc.

El oxigeno posee mayor capacidad para atraer (es mas electronegativo) los
electrones de hidrégeno, esto genera que exista una carga parcial electronegativa

en la zona del O comparada con los H generando una molecular polar (dipolo).

6_
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Puentes Hidrogeno

La polaridad de las moléculas de agua permite que ellas pueden atraerse
electrostaticamente entre si. La carga parcial positiva de un hidrégeno atrae la
carga parcial negativa del oxigeno de otra molécula de agua, generando un
enlace denominado puente hidrogeno. Este enlace entre moléculas
(intermolecular) es débil individualmente, pero si sumamos todos los enlaces
que se forman en una determinada masa de agua, los mismos otorgan las

caracteristicas excepcionales del agua. Es por esto que se debe ceder una gran
6
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cantidad de energia para que el agua pase al estado gaseoso o liquido, ya que se

deben romper los enlaces puente hidrogeno.
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Estos enlaces no son propios del agua, cualquier molécula formada hidrégeno y
otro elemento electronegativo puede generarlo (Nitrégeno).

La polaridad de agua también ayuda a comprender la capacidad como solvente.
La misma interacciona con nimeros compuestos y permite disolverlos en su
seno. No profundizaremos mas por ahora, ya que en otros capitulos
estudiaremos la capacidad solvente del agua y otras de sus caracteristicas.

Como resumen, es importante resaltar que el cuerpo humano esta formado por
un 60-65% de agua. En ésta se producen la mayoria de las reacciones quimicas
de formacion (anabolismo) y de degradacion (catabolismo) de compuestos. El
agua posee caracteristicas particulares debido a la estructura de su molécula, y
capacidad de formar enlaces puente hidrégeno.

El 98% del total del cuerpo humano esta formado por los elementos C, H, O y
N; por otro lado, existen elementos en menores proporciones que cumplen
funciones vitales. En los proéximos capitulos estudiaremos con mas detalles estas
caracteristicas, y otras mas complejas, con el objetivo de conocer las leyes que

rigen el funcionamiento del cuerpo humano y su entorno.
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Unidad 2: Materia.

INTRODUCCION. MATERIA Y ENERGIA. PROPIEDADES DE LA
MATERIA: FISICAS Y QUIMICAS, EXTENSIVAS E INTENSIVAS.
ESTADOS DE LA MATERIA. CAMBIOS DE ESTADO. SISTEMAS
MATERIALES. CLASIFICACION: HETEROGENEOS Y
HOMOGENEOS. PROPIEDADES. METODOS DE SEPARACION.

INTRODUCCION

Como se repaso en el capitulo anterior, la Quimica es una ciencia que estudia la
materia, sus propiedades, estructura, transformaciones y leyes que rigen dichas
transformaciones.

Como podemos observar la quimica centra su estudio en la materia, por lo tanto,

definamos MATERIA:

|| Es todo aquello que ocupa un lugar en el espacio y posee masa.

La variable que designa la cantidad de materia de un cuerpo es la masa, cuya
unidad en el SI (Sistema Internacional de Medidas, ver anexo) es el Kg. Es

importante no confundirla con el PESO, que es una medida de fuerza:
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Fuerza con que un objeto es atraido por la tierra.

~_

P=m.g

g=9,8m s_z, es la aceleracion de la gravedad.

Vemos que el peso y masa no son sinéonimos, el peso es directamente
proporcional a la masa del cuerpo que se estudie, y a la aceleracion de la
gravedad.

La fuerza de atraccion de la tierra es diferente a la de otros planetas del universo,
la masa por el contrario es invariable.

Pregunta: ;Si tomamos a un astronauta cuya masa corporal es de 75 Kg, y cuyo
peso es de 735,75 N (Newton) en la tierra y este viaja a la luna, cuya aceleracion

es de 1,62 m. s2.;Cual sera el peso y la masa del astronauta en la luna?

ENERGIA

La energia se conoce y reconoce por sus efectos. Daremos como concepto

general el siguiente:

Capacidad para realizar trabajo.

Sabemos que existen distintos tipos de energia, como la energia potencial,
cinética, térmica, quimica etc. Estas pueden intercambiarse, y segin la ley de

conservacion de la energia:

La energia total del universo permanece constante.
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Albert Einstein establecid que la materia y la energia son manifestaciones de una

misma entidad fisica. La materia puede convertirse en energia y viceversa:

E=m.c?

Donde m corresponde a masa, siendo ¢ la velocidad de la luz en el vacio
(300.000 km/seg). Esta expresion nos dice que la materia y la energia son

intercambiables.

PROPIEDADES DE LA MATERIA

Segun la cantidad de materia tenemos:

e Propiedades Extensivas: son aquellas propiedades que dependen de la
cantidad (“extension”) de materia. Por ejemplo, la masa, el peso, el

volumen, etc.

e Propiedades Intensivas: son aquellas propiedades que no dependen de la
cantidad (“extension”) de materia. Por ejemplo, la densidad, el peso
especifico, la temperatura, la dureza, capacidad de un compuesto de

producir didxido de carbono y agua, etc.

A su vez podemos dividir a las propiedades de la materia en:

e Propiedades Fisicas: son aquellas que pueden ser medidas u observadas

sin modificar la composicion y la identidad de la sustancia analizada.

10
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Ejemplos de propiedades fisicas son: la dureza, el punto de ebullicion, el

punto de fusidn, la densidad, etc.

e Propiedades Quimicas: son aquellas que solamente pueden ser
observadas a través de reacciones quimicas. Una reaccidon quimica es un
proceso en el cual al menos una sustancia cambia su composicioén e
identidad. Ejemplos de propiedades quimicas de un material combustible
son: la capacidad de producir didxido de carbono y agua, la capacidad de

generar y entregar calor.

————

11
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Ejercitacion:

Indicar si las siguientes propiedades son extensivas o intensivas:

a) Volumen. b) Densidad.

c) Olor. d) Punto de fusion.

e) Presion. f) Sabor.

g) Punto de ebullicion. h) Peso.

1) Maleabilidad. j) Viscosidad.
ESTADOS DE LA MATERIA

Se reconocen tres Estados Fisicos o Estados de Agregacion de la Materia.

Estos son:

e SOLIDO

e LIQUIDO
e GASEOSO

Estado solido: La mayor proximidad entre las moléculas, &tomos o iones que
componen un soOlido caracteriza a este estado. Estas particulas pueden
encontrarse altamente ordenadas en el espacio conformando una red cristalina.
Sus movimientos se limitan a vibraciones en torno a los vértices de la red en

donde se hallan situadas. Los sélidos poseen forma definida y volumen propio.

Estado liquido: Las particulas constituyentes de un liquido se encuentran mas
separadas que en el estado solido (en el orden de magnitud de un diametro

molecular), pero no tanto como en el caso de los gases. Las fuerzas de atraccion

12
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no son muy intensas, como ocurre en un solido, por ello estas pueden deslizarse
unas sobre otras, otorgando la capacidad de fluidez. Esto también explica el
hecho de que los liquidos no posean forma propia, y se adapten a la del
recipiente que los contiene, pero si volumen propio. Al encontrarse las particulas

suficientemente proximas hace de los liquidos fluidos incompresibles.

Estado gaseoso: La distancia media entre las particulas constituyentes de un gas
es igual o mayor a diez veces el tamafio de la molécula.

Las fuerzas de atraccion son practicamente nulas y las de repulsion muy grandes,
esto lleva a que un gas sea altamente expandible, adquiera las forma y el
volumen del recipiente que lo contiene. De esto también se desprende la
capacidad de fluir y alta compresibilidad, con el aumento de la presion.

Si miramos a un gas desde un modelo de particulas, estas se encuentran
moviéndose a altisimas velocidades por todo el espacio disponibles, chocando
mas frecuentemente con las paredes del recipiente que las contiene, que con
ellas mismas. Esto se evidencia con la presion que generan. Al entregar energia
al sistema (como puede ser en forma de calor), las mismas aumentan el nimero

de colisiones contra la pared que las contiene, elevando la presion.

Nota: Bajo ciertas condiciones especiales, la materia se puede comportar de
manera diferente a las expuestas. Definiendo otros estados posibles, uno de ellos
es conocido como plasma. Este se caracteriza, por ser un gas ionizado, donde
los atomos que lo componen se han separado de algunos de sus electrones. De
esta forma el plasma es un estado parecido al gas, pero compuesto por electrones,
cationes (iones con carga positiva) y neutrones, todos ellos separados entre si, y
libres, esto explica la excelente capacidad de este estado de conducir la
electricidad. Un ejemplo es el Sol o la lampara fluorescente, donde su

componente principal, el vapor de mercurio se encuentra en este estado.

13
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Ejercicio:

A temperatura ambiente y presion atmosférica, representar utilizando un modelo

de particulas, una misma sustancia en sus tres estados de agregacion:

SOLIDO GAS LIiQUIDO
CAMBIOS DE ESTADO
Cristalizacion,
congelacion o
solidificacion
<€
>
Fusion

Sublimacion o Condensacion o
deposicion licuacion

Volatizacion

Evaporizacion o
vaporizacion

e Fusion: es el cambio de sélido a liquido. Por ejemplo, es lo que ocurre

cuando el hielo pasa al estado liquido, agua. :

14



MODULOQO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 2

¢ Solidificacion: Es el proceso inverso, por ejemplo, el agua al congelarse.

NN NN NN NN NN NN NN NN NN EEE NN NN NN NN NN NN NN NN NN EE NN NN NN NN NN EEEEEEEEEEEEEEEEEEEEEEEEEER

e Licuacion o licuefaccion: Ocurre cuando se condensa vapor y pasa al

estado liquido.

QT T NN NN NN NN NI NN NN NN NN SN NN NN NN NN NN NN NN NN NN NN NEEEE NN EEEEENNEEEEEEEEEEEEEEE

: o Vaporizaciéon: Es cuando un liquido se transforma en vapor. este :
:  fenomeno puede ocurrir por dos procesos diferentes: :
:IIII-I-IIII-I-II-I-IIII-I-II-I-IIII-I-II-I- :-I-IIII-I-II-I-IIII-I-II-I-IIII-I-IIII-III:

‘ll: :II‘

* *

0."00.000

1. Evaporacion: Es un fendmeno que ocurre desde la superficie del liquido y
a cualquier temperatura. En un liquido a una determinada temperatura las
moléculas tienen una energia cinética promedio, pero algunas tienen mas
que otras, las que tienen mayor energia se mueven a mayor velocidad, y si
alcanzan la superficie, pueden llegar a escapar del liquido.

2. Ebullicion: Ocurre a una determinada temperatura para cada sustancia en
particular, dependiendo ademas de la presion a la que se encuentre. El
fenomeno ocurre en todo el seno del liquido, y se produce cuando la

presion de vapor del mismo, iguala a la presion exterior.

e Volatilizacion: Ocurre cuando un sélido pasa directamente al estado gaseoso.

Ejemplos: la naftalina, el hielo seco (di6xido de carbono), lodo solido.

e Sublimacion: Es el proceso inverso a la volatilizacion, en el caso del lodo, al
enfriarse el gas vuelve al estado solido, también ocurre en la produccion de

hielo seco.

15
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SISTEMAS MATERIALES

Porcion limitada de materia que se separa del universo, real o
imaginariamente, para su estudio.

Se los puede clasificar en:

e Abiertos: aquellos donde hay transferencia de masa y energia entre el

sistema y el medio. Ejemplo: agua hirviendo en una pava, cuerpo humano.

Energia

-t

Entorno I
I

|

I

I

I
| Energia
I

| Materia Materia

e Cerrados: aquellos donde solo hay intercambio de energia entre el sistema y

el medio. Ejemplo: agua hirviendo en un recipiente sellado herméticamente.

Energia

I
I

Energia

Materia§ @ Materia

Entorno

16
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e Aislados: aquellos donde no hay intercambio ni de masa ni de energia, entre
el sistema y el medio. Ejemplo: vaso térmico o termo, utilizado para

conservar liquidos a temperatura constante.

Energia

\
A

Entorno Energia

Materia § @ Materia

Otra forma de clasificacion de los sistemas materiales es teniendo en cuenta un

criterio macroscopico:

e Sistemas Homogéneos.

e Sistemas Heterogéneos.

Sistemas Homogéneos: son aquellos formados por una sola parte o
fase. Por ejemplo, un vaso con agua, un trozo de hierro, el aire de un
globo, etc. Una misma fase tiene iguales propiedades intensivas en

todos sus puntos.

Sistemas Heterogéneos: aquellos formados por mas de una parte o
fase, o bien por mas de un sistema homogéneo. Por ejemplo: agua y
aceite, la soda de un sifon, agua con tierra, etc. Cada fase conserva sus
caracteristicas particulares, pero el sistema considerado como un todo,

presenta propiedades diferentes segun la fase o parte que se estudie.

17
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Ejercitacion:

1. Determinar cuantas fases y cuantos componentes existen en los siguientes

ejemplos:

» Lapiz (Fases: =~ Componentes: ).

» Nitrogeno, oxigeno y virutas de hierro (Fases: Componentes: ).
» Esponja (Fases: Componentes: ).

» Agua, aceite y alcohol (Fases: Componentes: ).

» Aguay alcohol (Fases: Componentes: ).

» Granito (Fases: Componentes: ).

» Aire del centro de la ciudad de Cordoba (Fases: Componentes: ).
» Soda con tres cubitos de hielo (Fases: Componentes: ).

» Leche (Fases: Componentes: ).

» Corcho (Fases: Componentes: ).

» Azufre, agua liquida, vapor de agua y hielo (Fases: Componentes: ).

2. Clasificar los siguientes sistemas en homogéneos y heterogéneos,

justificando  la respuesta:

a) Piedra pomez.

b) Limaduras de cobre y limaduras de hierro.
c¢) Sal fina y arena.

d) Tres trozos de hielo.

e) Sal parcialmente disuelta en agua.

f) Sal totalmente disuelta en agua.

g) Azufre en polvo y una barra de azufre.

h) Agua y cuatro clavos de acero.

18
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3. Tomando las sustancias: agua, aceite, sal, dar un ejemplo de sistemas que

cumplan las siguientes condiciones:

a) Sistema de dos fases y un componente:
b) Sistema de dos fases liquidas y tres componentes:

c¢) Sistema de tres fases y un componente:

4. Proporcione ejemplos de un sistema material constituido por:

a) Dos fases y dos componentes.
b) Tres fases y tres componentes.
c¢) Cuatro fases y tres componentes.

d) Cuatro fases y cuatro componentes.

Cambios
Fisicos
—
_
Cambios
Quimico

g Homogenas Compueston. T Hementon

e Sustancia Pura: es una forma de materia que tiene una composicion
definida y propiedades caracteristicas. No puede ser fraccionada por los

métodos fisicoquimicos comunes.
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Mezcla: es una combinacion de dos o mas sustancias en la cual las

mismas conservan sus propiedades caracteristicas.

-

e Mezcla homogénea: esta formada por una sola fase, también son

llamadas soluciones.

e Mezcla heterogénea: formada por mas de una fase.

Ejercicio:

Indique a continuacidon a que corresponden los siguientes ejemplos, sustancia

pura o mezcla, las fases y los componentes de los mismos:

YV V. V V V VYV V VYV VY

Clavo de Acero.
Agua.

Leche.

Arena.

Jugo de frutas.
Leche chocolatada.
Un trozo de cobre.
Cloruro de sodio.

Moneda de bronce.

Elemento: es una sustancia que no se puede separar en sustancias mas

simples por medios quimicos.
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e Compuesto: es una sustancia formada por atomos de dos o mas

elementos unidos quimicamente en proporciones definidas.

SEPARACION DE SISTEMAS MATERIALES

Sistemas heterogéneos

Como hemos destacado, los sistemas heterogéneos estan formados por dos o
mas fases que varian en composicidén, estructura y/o propiedades. Estas
caracteristicas diferenciales son las que se tienen en cuenta, a la hora de elegir

un método adecuado de separacion, mencionaremos algunos ejemplos:

» Sedimentacion: Este método permite separar sistemas donde existen
liquidos y sélidos. La accion de la gravedad hace que los s6lidos queden
en el fondo, y la fase liquida arriba. Esta tltima, se puede separar
mediante succion, dejando el sélido en el fondo del recipiente utilizado.

Ejemplo: agua y arena.

Tiempo

Ot >

21
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= L €5

Centrifugacion: El proceso de sedimentacion se puede acelerar mediante
aparatos llamados centrifugas, que mediante fuerza centrifuga producen la

separacion de la fase solida, de la liquida.

C T )

1

Decantacion: Este método permite separar sistemas liquido-liquido
inmiscibles, aprovechando la diferencia de densidad de los mismos. Se
puede utilizar para esto una ampolla o embudo de decantacion que posee
una llave que deja salir uno de los liquidos y puede ser cerrada cuando

este sale, separando ambas fases. Ejemplo mezcla de agua y aceite.

Liquidos
Inmiscibles

C~ %] Llave

Filtracion: Permite separar sistemas donde tenemos una fase liquida, en
cuyo interior se encuentran particulas sélidas en suspension. Mediante el
pasaje del sistema por un papel o malla (filtro) con un poro de didmetro

menor al de las particulas, se separan ambas fases.
22
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Tamizacion: Si tenemos una mezcla solida, compuesta por particulas de
diferentes tamanos, la hacemos pasar por un tamiz, que es una malla con
poros de un didmetro particular, dejando en la misma las particulas de

mayor tamafo, pasando las de menor tamafo.

Flotaciéon: Si tenemos como en el caso anterior una mezcla sélida, pero
una de las particulas posee una densidad menor, al agregar un liquido
adecuado se producira la flotacion de estas ultimas y la sedimentacion de

las particulas mas pesadas.

Disolucion: Si tenemos una mezcla de sélidos y alguna de la particular es
soluble en algun solvente, se agrega este, produciendo la disolucién y
separacion de esta particula, del resto. Ejemplo: el oro se solubiliza en
mercurio, en algunas minas de oro se agrega este metal liquido para
disolver el oro, y después recuperarlo como amalgama mercurio-oro,

separando el oro por evaporacion del mercurio.

Levigacion: Este método separa por una corriente de un liquido,

particulas s6lidas de diferente densidad. Las mas livianas se van con la
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corriente del liquido y las pesadas quedan. Este método se lo utiliza

también para extraer oro.

Separacion Magnética: si uno de los componentes de una mezcla es

hierro, mediante un iman podemos separarlo del resto de los componentes.

Sistemas homogéneos

En este caso tendremos que realizar procedimientos de fraccionamiento que nos

van a permitir obtener las sustancias que componen el sistema.

Destilacion: Esta técnica se basa en la diferencia de los puntos de
ebulliciéon que poseen los compuestos del sistema. Esto se realiza en un
aparato llamado destilador, que bésicamente entrega calor al sistema
produciendo primero la evaporacion del compuesto de menor punto de
ebullicion, condensandolo posteriormente y separandolo del resto de los

componentes.

Cromatografia: En esta técnica existen dos partes, una llamada
estacionaria y otra movil. El sistema se encuentra en la parte o fase movil,
que al interactuar de alguna forma (existen varias alternativas) con la

estacionaria, separa los componentes.

Cristalizacion fraccionada: Este método se basa en la diferencia de
solubilidad de distintos compuestos, en un mismo solvente. Cuando se
calienta el sistema, se disuelven todos los componentes de la mezcla, se
deja enfriar, los compuestos menos solubles en el solvente precipitaran
primero y los mds solubles lo haran a temperaturas mas bajas, por poseer

una solubilidad menor, separando dichos compuestos.
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Ejercitacion:

1. Tengo un sistema formado por: limaduras de hierro, agua, alcohol y
pequeiios trozos de corcho. Realizar un esquema mencionado los métodos de

separacion que utilizaria para aislar todos los componentes.

2. Tengo un sistema formado por cuatro sustancias solidas: A, B, C y D, indicar

que métodos utilizaria para separarla si:

a) La sustancia A es el Gnico soluble en agua.
b) La sustancia B es menos densa que el agua.
¢) La sustancia C es magnética.

d) La sustancia D es soluble en un solvente organico.

3. Una sal “A” posee una solubilidad de 12g cada 100 de agua, a una
temperatura de 20 © C. A 90° C la misma es de 67 g cada 100g de agua.
Responder verdadero o falso suponiendo que se agregan 54 g de la sal “A” a

100 g de agua:

a) A 20° C tengo una mezcla heterogénea.

b) A 90° C tengo un sistema homogéneo.

c) A 20° C tengo un sistema formado por una fase liquida y otra sélida.

d) Si a 20° C filtro el sistema y me quedo con la fase liquida tengo una
solucion saturada.

e) A 90° C tengo un sistema con una fase liquida y otra sélida.

f) A 20° Ctengo 42 g de sal en el fondo del recipiente y el resto disuelta.
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4. Una mezcla A, es separada por método de filtracion en las sustancias B y C.

La sustancia B es un sélido que no puede ser descompuesto en otras

sustancias. La sustancia C por método de destilacion se separa en las

sustancia D y E. La sustancia E no puede ser descompuesta en otras

sustancias, la sustancia D por combustion genera agua y didéxido de carbono.

Teniendo en cuenta estos métodos utilizados responder:

a)

b)

La sustancia A es un compuesto, la sustancia B y C son elementos, la
sustancia E y D son mezclas.

La sustancia A es una mezcla homogénea, la sustancia B y E son
elementos, la sustancia C es una mezcla heterogénea. La sustancia D
€s un compuesto.

La sustancia A y D son compuestos, la sustancia B y E son elementos,
la sustancia C es una mezcla.

La sustancia A es una mezcla heterogénea, la sustancia B y E son
elementos, la sustancia C es una mezcla homogénea. La sustancia D es
un compuesto.

La sustancia A es una solucidn, la sustancia B y C son compuestos y

las sustancia D y E elementos.

5. Cual de las siguientes afirmaciones no es correcta con respecto al concepto

de elemento:

a) Puede existir en los tres estados de agregacion.

b) No puede ser descompuesto en sustancias mas simples por métodos
quimicos.

¢) Su composicion no varia.

d) Puede ser descompuesto en sust. mas simples por métodos fisicos.

e) Es una sustancia pura.
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6. Senalar la afirmacion correcta.

a) Los constituyentes de una mezcla, se encuentran siempre en la misma
proporcion.

b) En las sustancias puras, la temperatura de cambio de estado se mantiene
constante mientras que en las disoluciones no se mantiene constante.

c¢) En las mezclas, la temperatura de cambio de estado se mantiene
constante mientras que en las sustancias puras no se mantiene constante.

d) Los medios fisicos, producen alteracion de las sustancias que queremos
separar en una mezcla.

e) En una mezcla, la densidad de la misma es igual a la densidad de cada

uno de sus componentes.

7. Indicar cuales son sustancias compuestas y cuales sustancias simples o

elementales:

a) Hidroxido de calcio.
b) Cloruro de potasio.
¢) Acido sulfurico.

d) Sulfato de sodio.
e) Cloro.

f) Manganeso.

g) Oxido de cinc.

h) Cobre.

1) Nitroégeno.

J) Amoniaco.

k) Agua Oxigenada.

1) Mercurio.
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8. Unir con flechas los conceptos de cada columna segun corresponda:

Pasaje de solido a liquido Vaporizaciéon

Pasaje de liquido a gas Condensacion
Pasaje de vapor a liquido Fusién

Pasaje de liquido a sélido Volatilizacion
Pasaje de gas a liquido Solidificacion
Pasaje de s6lido a gas Licuefaccion

Pasaje de gas a sélido Sublimacion

9. Cuales de los siguientes sistemas son soluciones y cuales sustancias puras:

a) Agua y alcohol.

b) Oxido de magnesio.

¢) Vino filtrado.

d) Mercurio.

¢) Agua corriente filtrada.
f) Aire.

g) Agua de mar.

10. Indicar cuales afirmaciones son falsas o verdaderas justificando la eleccion.

a) Un sistema que a simple vista esta formado por un solo tipo de particulas,
es homogéneo.

b) Si el sistema tiene una sola sustancia, es homogéneo.

c¢) El agua y el azicar siempre forman un sistema homogéneo.

d) Una solucion esta formada por una sola sustancia.
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e) Un ejemplo de sistema cerrado es un liquido colocado en un termo
tapado.

f) Pueden existir sistemas heterogéneos formados por una sola sustancia.

g) Un sistema formado Uinicamente por gases es homogéneo.

h) Una sustancia pura compuesta, tiene un solo tipo de moléculas.

1) Las sustancias puras, no pueden tener &tomos diferentes.

j) Las sustancias simples, pueden fraccionarse por destilacion.

K) Una sustancia pura compuesta, tiene dos o mas tipos de atomos.

1) Los sistemas homogéneos liquidos, estan formado por un solo

componente.

11.Indique cudl de las siguientes afirmaciones es correcta para las sustancias

£ascosas:

a) Tienen forma y volumen propio.

b) Tienen densidades mayores que las de los liquidos.
¢) No difunden entre si.

d) Son practicamente incompresibles.

e) Ninguna de las anteriores.

12.Indique cual de las siguientes afirmaciones referentes a los liquidos es

correcta:

a) Tienen forma y volumen propio.

b) Tienen densidades menores que los gases.

c¢) Difunden entre si mas rapidamente que los gases.
d) Son mas compresibles que los solidos.

e) Ninguna de las anteriores.
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ANEXO: MEDICIONES Y MAGNITUDES

Muchas de las propiedades de la materia se pueden medir directa o

indirectamente. Para ello es necesaria la presencia de un valor numérico y de

una magnitud. Actualmente en el mundo cientifico se utiliza magnitudes que

pertenecen al Sistema Internacional de Medidas (SI).

El SI se basa en el sistema decimal, este posee como ventaja el hecho de que las

cantidades decimales se pueden sumar o restar rapidamente. La conversion entre

unidades grandes y pequeinas exige multiplicar o dividir por factores de 10, 100,

1000. A continuacion se muestran algunas de las llamadas magnitudes basicas:

Cantidad Unidad en SI Simbolo
Masa Kilogramo Kg
Longitud Metro m
Temperatura Kelvin K
Tiempo Segundo S
Cantidad de sustancia Mol mol
Corriente eléctrica Ampere A

Cuando se desean expresar cantidades menores o mayores se utilizan prefijos:

Prefijo Simbolo Equivalente Equivalente
Decimal Exponencial
Mega M 1.000.000 10°
Kilo K 1000 10°
Hecta h 100 10°
Deca da 10 10
Deci d 0,1 10!
Centi C 0,01 102
Mili m 0,001 103
Micro i 0,000001 10
Nano n 0,000000001 10°
Pico p 0,000000000001 1012
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Unidades SI derivadas

Las unidades SI derivadas se definen de forma que sean coherentes con las
unidades basicas y suplementarias, es decir, se definen por expresiones
algebraicas, bajo la forma de productos de potencias de las unidades SI basicas
y/o suplementarias con un factor numérico igual 1. Varias de estas unidades SI
derivadas, se expresan simplemente a partir de las unidades SI basicas y

suplementarias. Otras han recibido un nombre especial y un simbolo particular.

Magnitud Nombre Simbolo
Superficie Metro cuadrado m?
Volumen Metro cubico m?
Velocidad Metro por segundo m/s
Aceleracion Metro por segundo cuadrado m/s?
Fuerza Newton N=m-kg's?
Presion Pascal Pa=N-m

Notacion cientifica

Cuando utilizamos cantidades extremadamente grandes o pequefias se torna
dificil la escritura y/o manejo de estas cifras. La notacion cientifica permite
expresar estas magnitudes como potencia de base 10. Estas se expresan de la

siguiente manera:

Nx 10"

Donde N es igual a 1, pero menor a 10, y n es un exponente que puede ser

entero o negativo.
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Ejercicios:

1. Expresar en kg las siguientes cantidades:

a)978 ¢ b) 78 mg
c) 1,2 dag d) 90 hg
e) 7682 dg f) 560 cg

2. Expresar en g las siguientes cantidades:

a) 1,9 kg b) 125 mg
¢) 750 cg d) 6,7 hg
e) 978 ug f) 10000000 ng

3. Expresar en m’:

a) 98 mm? b) 2,3 dam?
c) 34 hm? d) 2500 dm?
e) 890 cm? ) 670 km?

4. Expresar en litros:

a) 970 cl b) 54 dl
¢) 9 hl d) 8902 cm?
e) 1450 dm? £) 1000 ul

5. Efectuar los siguientes cambios de unidades:

a) 789 gakg

b) Skgag
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¢) 0,0005 m®acm?

d) 8797 m* a hm?

e) 670000000000000 mm a km
f) 0,098 kg a mg

g) 123 cm? a hm?

h) 98374 mg a Mg

6. Expresar en notacion cientifica las siguientes cifras:

a) 890.000.000.000.000.000.000
b) -9.987

¢) 500.000.000.000.000.000.000.000.000
d) 0,00000000004

e) 945.678

f) 0,09

g) 789.000

h) 0,000000009

7. Expresar en notacion decimal las siguientes cifras:

a) 7x10°

b) 6,02 x10%
¢) 8 x10?

d) 9,0 x10"
e) 1,2 x107
f) 3,3 x10°
g) 7,8 x10"
h) 4,5 x107
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Unidad 3: Estructura Atomica.

EVOLUCION DEL MODELO ATOMICO. MODELO ATOMICO DE
THOMPSON. MODELO ATOMICO DE RUTHERFORD. MODELO
ATOMICO DE BOHR. PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE.
ESTRUCTURA DEL ATOMO. NUMERO ATOMICO. NUMERO
MASICO. ISOTOPOS. RADIOACTIVIDAD. NUMEROS CUANTICOS.
CONFIGURACION ELECTRONICA. PRINCIPIO DE EDIFICACION
PROGRESIVA O REGLA DE AUFBAU. PRINCIPIO DE EXCUSION
DE PAULI. REGLA DE HUND.

EVOLUCION DEL MODELO ATOMICO

Durante muchos afios los filésofos griegos creian que la materia estaba
constituida por cuatro elementos de la naturaleza: agua, tierra, fuego y aire;
posteriormente Democrito, otro filosofo griego, planted que la materia estaba
constituida por pequefias particulas que denomin6 atomos, palabra que significa
"sin division", ya que consideraba que estas estructuras eran unicas e indivisible.
Pensaba que los atomos tendrian formas y tamafos distintos (esféricos,
cilindricos, irregulares, etc.).

Posteriormente transcurre un largo periodo en la historia de la Quimica, la
Alquimia, donde la preocupacion primordial era tratar de convertir los metales
conocidos en oro. Hacia el 1800, el profesor inglés John Dalton retom¢ la idea
del atomo que postuld el filésofo Democrito y basandose en experimentos

cientificos escribi6 varios trabajos referidos a la materia y a su composicion:
34



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 3

e Todo elemento esta compuesto de particulas indivisibles, extremadamente
pequefias denominadas dtomos.

e Todos los atomos de un mismo elemento quimico son iguales.

e Los atomos de elementos diferentes tienen propiedades diferentes, incluso
masas diferentes.

e Los atomos no son ni creados ni destruidos en las reacciones quimicas.

e Los compuestos estan constituidos por atomos de mas de un elemento que
se combinan.

e En un compuesto dado el numero relativo de una clase de atomos es

constante.

A partir de estos postulados se obtuvieron las leyes de la materia:

Ley de conservacion de la materia (ley de conservacion de la masa): La
masa de la materia obtenida después de una reaccion quimica, es igual a la

cantidad de materia presente al inicio de dicha reaccion.

Ejemplo:

Si la masa de A es de 25g y la de B 30g, entones la suma de las masas de los

productos C y D debera ser igual a 55¢.

Ley de composicion constante: En un compuesto determinado el numero

relativo y la clase de &tomos que lo componen son constantes.
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Ejemplo: La molécula de agua, H,O, esta compuesta por 2 atomos de hidrégeno
y 1 de oxigeno. Por lo tanto, cualquier muestra de agua estard formada por 2

partes de atomos de H y 1 parte de atomos de O.

Ley de proporciones multiples: Las masas de los elementos que forman un
compuesto determinado mantienen una relaciéon expresada por nimeros

enteros pequenos.

Ejemplo: Cuando dos elementos se combinan para formar més de un compuesto,
la relacion entre sus masas difiere entre un compuesto y otro. Es el caso del agua
y el peroxido de hidrogeno. El agua posee 2 H y un O (H,O), mientras que el
peréxido posee 2 H y 2 O (H,0,). Por lo tanto, como la masa del H=1g y la del
O = 16g, la relacion entre la masa de O sobre la masa de H para el agua sera
igual a 16/2 = 8, mientras que para el H,O, 32/2 = 16. De esta manera podemos
concluir que la relacidon entre las cantidades de O de los dos compuestos es igual
a 16/8 = 2/1 => 2:1, lo cual quiere decir que el peréxido de hidrégeno siempre

tendra el doble de atomos de oxigeno que el agua.

MODELOS ATOMICOS

Modelo atomico de Thompson

En 1897 Joseph John Thompson mediante una serie de experimentos con gases
encerrados en tubos de vidrio sellados al vacio, cuyos extremos estaban
conectados a un electrodo positivo y otro negativo, descubrid que se desprendia
una radiacion que iba desde el electrodo negativo (catodo), hasta el positivo

(anodo) (Figura 3.1).
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Figura 3.1: Rayos catddicos observados en el experimento de Thompson.

A4

v\

Denominé a esta radiacion “rayos catddicos”, y considerd que estaba formada
por pequefias particulas que provenian de los dtomos que componian las
moléculas de los gases, las cuales denominé electrones. Ademas, determind que
la relacion carga-masa para estas particulas era de 1.76 x 10 coulombs por
gramo. Tal descubrimiento modificé el modelo atémico de Dalton, que lo
consideraba indivisible. Thompson supuso al 4tomo, como una esfera

homogénea e indivisible cargada positivamente en la que se encuentran

incrustados los electrones (Figura 3.2).

Figura 3.2: Modelo atdbmico de Thompson.
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Afos mas tarde, en 1909, Robert Millikan disefi6 un experimento utilizando
pequefias gotitas de aceite atomizadas dentro de un recipiente sellado, el cual
tenia un orificio acoplado a un microscopio. Dentro del compartimento, en la
base del mismo, se encontraba una placa metalica conectada a un electrodo
negativo y en la parte superior se hallaba otra placa metalica conectada a un
electrodo positivo. Las gotas de aceite atomizadas eran irradiadas por haces de
electrones y posteriormente caian atraidas por la gravedad a través de un orificio
en la placa superior (Figura 3.3). Cuando la fuente de voltaje se encendia, las
gotas cargadas mostraban diferente comportamiento de acuerdo a su masa y su
carga. De esta manera Millikan descifré la carga del electron, 1.60 x 10 %

coulombs y utilizando la relacion carga-masa de Thompson averigué la masa del

electron, 9.10 x 10 " g.

Figura 3.3: Experimento de Millikan

wooe @) St
Microscopio © . 0 GrrrrreTaaande _—
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Modelo atomico de Rutherford

Posteriormente otro fisico inglés, Ernest Rutherford, realiz6 una serie de
experimentos. Hizo incidir sobre una lamina finisima de oro, un delgado haz de
particulas cargadas positivamente, de masa mucho mayor que el electron y
dotadas de energia cinética alta. Después del choque observéd distintos

comportamientos:

e La mayoria atravesaban la lamina sin desviarse.
e Algunas se desviaban.

e Muy pocas retrocedian.

20 7
2000

One

-

O'da
@

Py

Esta experiencia implicaba:
¢ Que los atomos estaban casi vacios, pues la mayoria de las particulas las
atravesaban.
e Que hay una zona cargada positivamente, ya que algunas particulas
retrocedian o se desviaban. Esta zona debe estar muy concentrada ya que

es mayor el nimero de desviaciones que de choques.

39



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 3

Esto llevé a proponer en 1911 un nuevo modelo atomico, en el que se afirmaba
que los atomos estaban constituidos por 2 zonas bien diferenciadas (Figura 3.4):
e Una de carga positiva, con el 99,9% de la masa muy concentrada y por lo
tanto de gran densidad a la que llamd nucleo.
e Otra rodeando al nucleo, a la que llamo6 corteza, donde estaban los

electrones con carga negativa girando alrededor del nucleo.

Figura 3.4: Modelo atomico de Rutherford

Electron

Nucleo

Sin embargo, el modelo de Rutherford presentaba fallos:

Segun la teoria clasica de electromagnetismo, una particula eléctrica acelerada
emite energia y el electron girando en torno al nucleo estd sometido a una
aceleracion centripeta, por lo que irradiaria energia, perderia velocidad y, por
fin, caeria al ntcleo desestabilizando el atomo. Pero como el atomo de hecho es
estable, las cosas no pueden ocurrir segun el modelo de Rutherford.

Los experimentos de Rutherford llevaron al descubrimiento de los protones y
del nacleo atdmico, ademas descubrid que un proton tiene la misma cantidad de
carga que un electron, pero de signo positivo y una masa igual a 1836 veces la
masa del electron.

Modelo atomico de Bohr.
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Para salvar los inconvenientes del modelo anterior, Niels Bohr establecido una

serie de postulados que constituyen el modelo atomico de Bohr (Figura 3.5):

e Admitié que hay ciertas orbitas fijas en las cuales los electrones pueden

girar alrededor del nucleo.

e Introduce un nimero “n”, llamado numero cuantico principal, que da

nombre a las distintas orbitas del atomo.

e El electrén, cuando emite energia cae de una orbita, a otra mas proxima al

nucleo. Lo contrario ocurre si capta energia.

Figura 3.5: Modelo atémico de Bohr.

n3

Cuando a un atomo se le suministra energia y los electrones saltan a niveles mas
energéticos, como todo sistema tiende a tener la menor energia posible, el atomo

es inestable y los electrones desplazados vuelven a ocupar en un tiempo breve
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el lugar de menor energia, llamados niveles energéticos fundamentales.
Llamamos electrones excitados a aquellos que se encuentran en un nivel de
energia superior al normal.

La diferencia de energia entre cada nivel electronico es equivalente a un
“quantum”, una cantidad de engria de valor constante, es decir que, si un
electron quiere desplazarse hacia el siguiente nivel de mayor energia, debera
absorber una cantidad equivalente a un “quantum”, paquete de energia de valor
constante, y para volver a su estado anterior deberd liberar la misma cantidad de

energia.

PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE

En 1927 Werner Heisenberg enuncio una teoria segun la cual no podia ser
conocida con exactitud la posicion y la cantidad de movimiento de un electron.
Este principio tiene su origen en la mecdnica cudntica segln la cual el mismo
hecho de medir la velocidad o la posicion de un electron implica una
imprecision en la medida.

Si nosotros desedramos observar un electron deberiamos iluminarlo, la energia
emitida por la fuente de iluminacién haria incidencia sobre el electron iluminado

causando que la velocidad y posicion del mismo cambien.

DUALIDAD ONDA- PARTICULA

Inicialmente Pitdgoras (500. A de C) reia que la luz estaba formada por
particulas que emergian en linea recta desde el cuerpo luminoso que las emitia y
eran captadas al colisionar con nuestros 0jos.

Mas tarde, Aristoteles plante6 que la luz se propagaba en forma de onda,
similarmente a como el sonido se propagaba por el espacio y llegaba al oido

para ser captado.
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Newton (1642-1727), se opuso tenazmente a esta teoria ondulatoria y fue
partidario de la teoria corpuscular, ya que para ¢l la teoria corpuscular explicaba
el fendomeno de de reflexion de la luz, donde las particulas que formaban el haz
de luz colisionaban con una superficie brillosa y desviaban su trayecto.

Se permanecié asi, con un doble caracter corpuscular y ondulatorio, que
prevalecia uno sobre otro, segiin qué fenomeno se tratase, hasta que en 1923
Luis de Broigle establecid el concepto de la dualidad onda-particula. Segin
Broigle, el foton puede ser considerado como una particula que parte del cuerpo
luminoso y que en su rdpido movimiento origina una onda electromagnética.

De esta manera se arrib6 al concepto actual que establece que cualquier haz de
radiacion estd compuesto por particulas y ondas completamente asociadas entre

4

S1.

ESTRUCTURA DEL ATOMO.

Nucleo atomico:

Tiene un tamafio diminuto respecto al volumen del atomo.

Por ejemplo para el &tomo de Aluminio (Al):

Vatomo _ 338 x 1015
V nucleo

Con Rutherford so6lo se sabia que tenia carga eléctrica positiva. Hoy en dia se
sabe que, con la excepcion del atomo de hidrogeno (que solo tiene un proton),
los nucleos atdmicos contienen una mezcla de protones y neutrones,
colectivamente llamados como nucleones. El proton tiene la misma carga que el

electron, pero positiva. El electron es de tamafio similar, pero eléctricamente
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neutro. Ambos tienen una masa de 1 UMA. Los protones y los neutrones en el
nicleo atémico se mantienen unidos por la accién de la fuerza nuclear, que
supera a la fuerza de repulsion electromagnética mucho mas débil, que actua
entre los protones de carga positiva.

La corteza del atomo esta formada por unas particulas llamadas electrones y de
masa 1/1836 UMA, por lo que al ser tan pequena se desprecia. Como el atomo
es neutro, debe haber el mismo numero de electrones que de protones.

Al niimero de protones se le llama Z o nimero atémico, y se corresponde con
el nimero de orden en el sistema periddico.

Como el atomo es eléctricamente neutro debe haber el mismo nimero de
protones que de electrones.

Al nimero de neutrones se lo denomina N.

El nimero masico (A) de un atomo serd la suma de los protones y de los

neutrones (ya que la del electron por ser muy pequeiia se desprecia).
A=N+Z

Los atomos se representan asi:

Simbolo quimico
del elemento

Z
Namero /

Atémico

Puede que nos encontremos el nimero atomico y la masa cambiada, pero
siempre sabremos cual es uno y cual es otro, porque la masa atomica siempre

serd mayor que el nimero atémico. E;.:
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23 14

Na N

11 7

Para un mismo elemento quimico, el nimero de protones que tienen sus atomos

en sus nucleos es el mismo, pero no el de neutrones, el cual puede variar.

ISOTOPOS

Se llaman Isotopos a los atomos de un mismo elemento quimico que tienen el
mismo nimero atomico pero distinto nimero masico.

Ejemplo:
Isotopos del Hidrégeno:llH (protén), 17 (deuterio), el (titrio)

Todos los atomos de un mismo elemento quimico siempre tienen igual niumero
de protones en sus nucleos, pero pueden tener distinto nimero de neutrones, y
por lo tanto diferentes masas atomicas.

Los is6topos son los responsables de que la masa de los elementos quimicos no
sea un numero entero, ya que la masa que presentan las tablas periddicas es un
promedio de las masas de los diferentes isotopos de cada elemento segun su
abundancia en nuestro planeta.

Por ejemplo, el uranio (U) presenta los siguientes isétopos en la naturaleza:

238 235 234
52U

22U abundancia 99,2742%; 2V | abundancia 0,7204% y *2Y 0,0054%.
La masa del uranio serd igual a la suma de los pesos atdmicos de cada isotopo
multiplicados por sus abundancias relativas:

Masa U = (238 x 99,2742) + (235 x 0,7204) + (234 x 0,0054) = 238,0289

100
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Los atomos son neutros, pues el nimero de cargas positivas es igual al numero
de cargas negativas, es decir, el nimero de electrones es igual al nimero de
protones.

Puede ocurrir que el a&tomo pierda o gane electrones (nunca que pierda o gane
protones pues esto acarrearia la transformacion de ese 4tomo en otro dtomo de
un elemento quimico diferente), adquiriendo carga eléctrica neta y dando lugar a

un 16n;:

» Si pierde electrones, adquiere carga eléctrica positiva y el i6n se llama

cation.

» Si gana electrones, adquiere carga eléctrica negativa y el i6n se llama

anion.

RADIOACTIVIDAD

Radioactividad es la propiedad que presentan los nicleos atdmicos de ciertos
isotopos de modificar espontaneamente su constitucién, emitiendo
simultdneamente una radiacion caracteristica.

La radioactividad puede ser:

e Radioactividad natural: Es la que manifiestan los is6topos que se

encuentran en la naturaleza.

e Radiactividad artificial o inducida: Es la que ha sido provocada por

transformaciones nucleares artificiales.
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Radiactividad natural

En 1896 Becquerel descubrid que ciertas sales de uranio emitian radiaciones
espontaneamente, al observar que velaban las placas fotograficas envueltas en
papel negro.

Hizo ensayos con el mineral en caliente, en frio, pulverizado, disuelto en acidos
y la intensidad de la misteriosa radiacion era siempre la misma. Por tanto, esta
nueva propiedad de la materia, que recibié el nombre de radiactividad, no
dependia de la forma fisica o quimica en la que se encontraban los atomos del
cuerpo radiactivo, sino que era una propiedad que radicaba en el interior mismo
del &tomo.

El estudio del nuevo fenémeno y su desarrollo posterior se debe casi
exclusivamente a los esposos Curie, quienes encontraron otras sustancias
radiactivas como el torio, polonio y radio. La intensidad de la radiacion emitida
era proporcional a la cantidad de uranio presente, por lo que dedujo Marie Curie
que la radiactividad era una propiedad atomica.

El fenémeno de la radiactividad se origina exclusivamente en el ntcleo de los
atomos radiactivos. Y la causa que lo origina se cree que es debida a la
interaccion neutron-protén del mismo.

Al estudiar la radiacién emitida por el radio, se comprobod que era compleja,
pues al aplicarle un campo magnético parte de ella se desviaba de su trayectoria

y otra parte no.

Se comprobo que dicha radiacion consta de 3 partes (Figura 3.6):

e Radiacion a: Identificada con nticleos de Helio (z7%), constituidos por

dos protones y dos neutrones. Por tanto, poseen dos cargas positivas y son
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desviadas por campos eléctricos y magnéticos. Es poco penetrante,

aunque muy ionizante.

® Radiacion f: Son electrones resultantes de la desintegracion de los
neutrones del nucleo:
Neutrén = proton + electron + neutrino
Debido a su carga es desviada por campos eléctricos y magnéticos. Es
mas penetrante, aunque su poder de ionizacidn no es tan elevado como el

de la radiacion a.

® Radiacion y: No es corpuscular como las 2 anteriores, sino de naturaleza
electromagnética. Al no tener carga, los campos eléctricos y magnéticos

no la afectan. Es la mas penetrante, y muy peligrosa.

Figura 2.6: Tipos de radiaciones.

Placa radiografica

El estudio de la radiactividad y las leyes de desintegracion radiactiva, descritas

por Soddy y Fajans, son:

48



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 3

e Cuando un atomo radiactivo emite una particula a, la masa del 4&tomo

resultante disminuye en 4 unidades y el nimero atémico en 2.

e Cuando un atomo radiactivo emite una particula B, la masa del atomo

resultante no varia y su nimero atomico aumenta en una unidad.

e Cuando un ntcleo excitado emite una radiacion y no varia ni su masa ni

su numero atomico, sélo pierde una cantidad de energia A.v.

Las dos primeras leyes nos indican que cuando un 4tomo emite una radiacion o
o B se transforma en otro 4tomo, de un elemento diferente. Este nuevo elemento
puede ser radiactivo, transformandose en otro, y asi sucesivamente, dando lugar

a las llamadas series radiactivas.

Radiactividad artificial

Se produce la radiactividad inducida cuando se bombardean ciertos ntcleos
estables con particulas apropiadas.

Si la energia de estas particulas tiene un valor adecuado, penetran dentro del
nucleo bombardeado y formando un nuevo nucleo que, en caso de ser inestable,
se desintegra después radiactivamente.

La radioactividad fue descubierta por los esposos Curie, bombardeando nucleos
de boro y aluminio con particulas o. Observaron que las sustancias
bombardeadas emitian radiaciones, después esto permitid, un mayor
conocimiento de la estructura del ntcleo atomico y de las particulas

subatomicas.
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NUMEROS CUANTICOS

La situacion de los electrones, su nivel de energia y otras caracteristicas se
expresan mediante los numeros cudnticos. Estos ntimeros cuanticos, que se
fueron introduciendo como postulados, a partir de las modificaciones
introducidas en el modelo de Bohr, para explicar los fendmenos experimentales,
se pueden deducir tedricamente al resolver la ecuacion de onda de Shrodinger.

Cada electron dentro de un atomo viene identificado por 4 nimeros cuanticos:

» Numero Cuantico Principal.
» Numero Cuantico del Momento Angular.
» Numero Cuantico Magnético.

» Numero Cuantico de Espin.

Numero Cudantico Principal “n”

Representa el principal nivel de energia E con respecto al nucleo. Puede tomar
valores enteros de 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7, etc. Cuanto mas grande es este numero
mayor es la energia del electron que se encuentra en ¢l y mayor la distancia
entre este y el nucleo (en consecuencia, el orbital es mas grande y menos

estable).

Los electrones se disponen siguiendo un orden de energia creciente, van
ocupando el nivel mds cercano al nucleo y solo se ubican en el nivel inmediato
superior cuando llenaron totalmente el nivel donde se encuentran.

Para determinar cuantos electrones puede recibir cada nivel se utiliza la formula

2 x n%
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Nivel n

Cantidad de

Electrones

2

8

18

32

| B W N

50

Numero Cudantico del Momento Angular “1”

Representa el subnivel de energia y la “forma” de los orbitales. Los valores de

este dependen del valor del niimero cuantico principal. Para un determinado

valor de n, / tiene todos los valores enteros posibles desde 0 hasta n-1.

Los valores se los suele indicar con letras:

Subnivel Numero maximo de
electrones
S 2
P 6
D 10
F 14

Para n=1 => 1=0 (s)

{=0@
o =16

n=3

n=4

1=0()
1=1(p)

1=2(d)
1=00(s)
Ji-1e)
1=2(d)
1=3(f)
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Numero Cudntico Magnético “m”

Describe la orientacion espacial de los electrones de un mismo subnivel. Dentro
de un mismo subnivel, el valor de este nimero depende del valor del numero
cuantico del momento angular.

Cada valor de m es un orbital. En cada orbital caben como maximo 2 electrones.
Numero Cudntico de Espin

Al estar el electron cargado eléctricamente y girar sobre si mismo este genera un
campo magnético el cual puede poseer dos valores +1/2 o -1/2, segin sea el
sentido de la rotacion del electron.

Orbitales Atomicos

Cabe aclarar que los orbitales atdbmicos no poseen una forma definida, pero para
una mejor comprension del tema y especialmente cuando se estudie enlace
quimico se representa una aproximacion geométrica de la forma de los mismos:
Orbitales s:

La representacion de la forma de los orbitales ayuda a tener una idea de la
region por donde es mas posible encontrar a un electron en un determinado

momento. Todos los orbitales s tienen forma esférica (Figura 3.7), pero su

tamafo aumenta a medida que aumenta el nimero cuéntico principal:
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Figura 3.7: Orbitales s.

Is:n=1 Te:n=2
f=1 =10

mi=1l m=A1l

Orbitales p:

Estos orbitales comienzan con el nimero cuantico principal n=2, teniendo en

este caso:
2px 2py 2Pp:

Estos tres orbitales p poseen el mismo tamafo, forma y energia, pero se
diferencian en su orientacion (Figura 3.8), indicados con el subindice debajo de

la letra p.

Figura 3.8: Orbitales p.

FE]
P ]

n
B
-
= O]

=] =1 w=-1
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Orbitales d y otros de mayor energia:

Estos orbitales poseen formas mas complejas que no viene al caso describir
(Figura 3.9):
Figura 3.9: Orbitales d.

CONFIGURACION ELECTRONICA

Para comprender el comportamiento electronico de los 4tomos es necesario
conocer como los electrones del mismo se distribuyen en los orbitales atémicos.
Los cuatro nimeros cuanticos descriptos, sirven para identificar por completo un
electron determinado en un orbital de cualquier atomo.

Una forma simple de mostrar la configuracion electronica de un dtomo es:

Numero de electrones
en el orbital o subnivel

l

181

Numero Cuantico \ Numero Cuantico
Principal del Momento Angular
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Una forma resumida de mostrar la configuracion electrénica de un elemento,
especialmente cuando este posee muchos electrones, es anteponer entre
corchetes el simbolo del gas noble que le precede en la tabla periddica, y agregar
mediante la forma explicada anteriormente los electrones que faltan, hasta llegar

al elemento en estudio. Ejemplo con el elemento sodio (Na):

Forma completa: 1s? 2s*2p® 3s!
Forma resumida: [Ne] 3s!
Otra alternativa es mediante las cajas cuanticas que muestra, ademas, el espin

del electron:

Is!

Debemos seguir las siguientes reglas para la correcta expresion de la

configuracion electronica de un elemento:

PRINCIPIO DE EDIFICACION PROGRESIVA O REGLA DE
AUFBAU:

Los electrones van formando los orbitales atomicos de menor a mayor

contenido de energia.

La energia de los orbitales aumenta aproximadamente de la siguiente forma:

1s <2s<2p<3s<3p<4s=3d<4p<S5s=4d<5p<6s=4f=5d <6p <7s <5f
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P p 7p
od 6d o6d od od
n=7 5f 5f 5f 5f 5f 5f ST
7s
6p o6p 6p
Sd 5d 5d 5d 5d
n=6 4f 4f 4f 4f 4f 4f 4fF
6s
S5p 5p Sp
4d 4d 4d 4d 4d
n==:5
Ss
4p 4p 4p
3d 3d 3d 3d 3d
n=4
4s
3p 3p 3p
n=3
3s
2p 2p 2p
n=2
2s
n=1
1s

Una forma practica de determinar el orden energético de los orbitales, sin tener

que aprendérselos de memoria consiste en:

Escribir los niveles y subniveles de la siguiente forma:
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1s

2s  2p

3s 3p 3d

4s 4p 4d 4f
Ss S5p Sd 5f
6s O6p 6d

7s Tp

Siguiendo la direccion de las flechas tendremos organizados los orbitales es

orden creciente de energia.

Principio de Excusion de Pauli

No es posible que dos electrones de un mismo datomo tengan los mismos

cuatro numeros cuanticos.
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Regla de Hund

La distribucion electronica mds estable en los subniveles es la que tiene el

mayor numero de espines paralelos.

Tomemos como ejemplo el carbono (Z=6), los electrones en los orbitales p
siguiendo el principio de exclusion de Pauli pueden tomar cualquiera de las

siguientes distribuciones:

A B C
1 T T
2px 2py 2p- 2px 2py 2p- 2px 2py 2p-

Pero segun la regla de Hund la mas estable de las tres distribuciones sera la C, el
hecho que los electrones estén mas dispersos hace que esta configuracion sea

mas estable, comparando con la distribucion A.

Ejercitacion:

1. Escribir la distribucion de electrones en los a&tomos que presentan:

Telectrones

& electrones

9 electrones

10 electrones

11 electrones
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1O ClECIIONES. .. eecueiieeie ettt ettt te e e et e et e e eae e neaeesnaeesssaeesnneeennseennns
20 ELECIIONES. ....eeeeiiieeeiieete ettt ee e e tee e et e e st e s e e e e reeeesneeeensaeesnsaesnnneeens
21 ELECHIONES. ....eeeeieie ettt e te et e et e e e s et ae e ree e e nneeeenraesensaeennneeens
22 ClECIIOMNES. ... .eiieiiie ettt et e e et e e e te e e e ae e bee e saeeesabeeesasaeenneeens

23 L TOMNIES et e e e e e et e e e e e e e e e e e e e et ———aaera———_

2. Escriba la configuracion electronica de los siguientes elementos:

a) Na
b) K
¢) Cl
d) Ca
e) BR
f) N
g S
h) Ar

iy C

3. Escriba las configuraciones electronicas de los siguientes atomos de los

elementos de Z= 3; 11; 19; 37; 55. ;{Observa alguna semejanza entre ellas?
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4. Escriba las configuraciones electronicas de los siguientes atomos de los

elementos de Z= 12; 20; 38; 56. ;Observa alguna semejanza entre ellas?

5. Cuales de las siguientes especies son isoelectronicas entre si? C, Cl', Mn*?, B,

Ar, Zn, Fe™3, Ge™.

6. Completar:

Elemento | Simbolo | N° Atémico (Z) | Configuracion Electronica
Hidrogeno
3
Be
Boro
11
P
Ti
Manganeso
Astato
76
Pb
Cesio
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7. Dados los elementos A (Z=13) B (Z=9) C (Z=19):

a) Escriba sus configuraciones electronicas.
b) Ordénelos de menor a mayor electronegatividad.

¢) Justifique como varia la energia de ionizacién a lo largo de un periodo.

8. (Qué explica el modelo atomico de Dalton?

9. {Qué explica el modelo atémico de Thomson?

10. Senala las afirmaciones correctas:

11.

a) Rutherford descubrid que el 4&tomo era practicamente hueco.

b) Rutherford descubrid6 que casi toda la masa del d&tomo se encontraba
alrededor de un nticleo muy pequefio y hueco.

c¢) Rutherford descubrid la existencia de neutrones.

d) Rutherford descubrio la existencia de electrones.

Setiala las afirmaciones correctas.

a) En valor absoluto, la carga de un electron y de un proton son iguales.
b) La carga de un proton y de un neutrén son iguales en valor absoluto.
c¢) El proton tiene carga negativa.

d) La masa de un neutrén y de un proton son muy diferentes.

¢) La masa de un electron es muy superior a la de un neutrén.

12. ;Donde se encuentra cada particula subatomica?
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a) El electrén se encuentra en el nucleo.
b) El neutrén se encuentra en la corteza.
c¢) El neutron se encuentra en el nucleo.

d) El protdn se encuentra en la corteza.

13. Distribucion de la carga eléctrica en el atomo.
a) La carga eléctrica del nucleo es positiva.
b) La carga eléctrica del nucleo es negativa.
c¢) La carga eléctrica de la corteza es positiva.

d) La carga eléctrica de la corteza es neutra.

14. Atomos: Definiciones

(1) es el numero de (2) que contiene el
nucleo, coincide con el numero de (3) solo si el atomo es
neutro.

Los (4) se caracterizan por su nimero atomico; es decir, por el
nimero de (5) del nucleo. Atomos con diferente nimero de

protones pertenecen a elementos (6)

(7) es el numero de nucleones del nucleo atémico; es decir, la

suma total de (8) vy (9) del nucleo.

Atomos de un mismo elemento que tienen diferente nUmero de

(10) se denominan is6topos de dicho elemento. Los isétopos

de un elemento siempre tienen el mismo nimero de (11)

15. Atomos: Definiciones

62



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 3

Se llama masa atomica de un elemento a la masa de uno de sus

(1) medida en (2)

La unidad de masa atomica se ha tomado como la (3) parte de la

masa de carbono-12.

Iones son dtomos que ha perdido o ganado (4) quedando cargados
eléctricamente.

Los iones que han perdido electrones seran iones (5) , también
llamados (6)

Los iones que han ganado electrones seran iones (7) ,también
llamados (8)

16. Atomos: Definiciones

Los atomos del mismo elemento siempre tendran el mismo (1)

pero puede variar su (2)

Atomos del mismo elemento que tienen diferente numero de electrones se

denominan (3)

Atomos del mismo elemento que tienen diferente nimero de neutrones se

denominan (4)

La masa atémica de un (5) es el promedio de las masas de los

(6) segun su abundancia en la naturaleza.

17. Tenemos dos isétopos de un mismo elemento. El primero tiene de nimero
masico 35 y el segundo de nimero masico 37. El primero es neutro. El
segundo es un anidén con carga -1 que tiene 18 electrones. Rellena el

numero de particulas de cada isétopo:

a) Isétopo primero: (1) protones, (2) electrones, (3)

neutrones.
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b) Is6topo segundo: (4) protones, (5) electrones, (6)

neutrones.

Si el nimero atomico es 17:

a) El atomo tendra electrones si el &tomo es neutro.
b) El 4&tomo tendra electrones si el atomo tiene de carga +2.
c¢) El &tomo tendra electrones si el &tomo tiene de carga -2.

18. Completa lo que falta:

a) Si un atomo tiene de carga +3 y contiene 25 electrones, su nimero
atomico es

b) Si un atomo tiene de carga -2 y contiene 15 electrones, su nimero
atomico es

c) Si un atomo es neutro y contiene 35 electrones, su nimero atomico es

19. El hierro tiene de nimero atdémico 26 y de nimero masico 55. Las particulas

del atomo neutro son:

a) Numero de protones
b) Numero de electrones

c) Numero de neutrones

20. El plomo (Pb) tiene de numero atémico (Z) 82 y de nimero masico (A) 207.

Las particulas del &tomo neutro son:
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a) Numero de protones
b) Numero de electrones

¢) Numero de neutrones

21. El Cs (cesio) tiene Z=55 y A=132. Las particulas del &tomo neutro son:

a) Numero de protones
b) Numero de electrones

c) Numero de neutrones

22. Tenemos el elemento Pt. Completar:
a)Z=
b) A=__
¢) Numero de protones:

d) Numero de electrones:

¢) Numero de neutrones:

23. Tenemos el elemento Ba. Completar:
a) Z=
b) A=_
¢) Numero de protones:

d) Numero de electrones:

e) Numero de neutrones:

24. Tenemos el siguiente i6n 1 !-. Completar:

a)Z =
b)A=__
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¢) Numero de protones:
d) Numero de electrones:

¢) Numero de neutrones:

25. Tenemos el siguiente ién P *-. Completar:

a)l=___

b) A=

¢) Numero de protones:
d) Numero de electrones:

¢) Numero de neutrones:

26. Tenemos el siguiente ion  Au**. Completar:

a) Z=___

by A=__

c) Numero de protones:
d) Numero de electrones:

e) Numero de neutrones:

27. El niimero atoémico (Z) de un elemento indica el nimero de protones y el
nimero masico (A) indica la suma de protones y neutrones que se
encuentran en un nucleo de un 4atomo. En general, un elemeto tambien se

puede representar X como:zXA

De acuerdo a esto, indique cuantos protones, neutrones y electrones tienen

los siguientes elementos:
28 32 64 235 80
1AL, 16577, 20Cu™, 92U 35Br

28. (Cuadl de los siguientes elementos tiene 4 neutrones mas que el elemento

Li?:
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I. sB! I1. ;N I11. sO'® IV. oF¥ V. 3AI%

29. (Cudl de los siguientes simbolos representa a la particula que contiene 24

protones, 26 neutrones y 22 electrones?:

L {24x26 }2+
L (X502
ML (X502
IV. {nX°0)2

30. Considere tres atomos que contienen la siguiente relacion de particulas
fundamentales:
X:14p,15n°ylde
Y:14p,16n°y 14 e
Z:15p°, 14n°y 15¢

De acuerdo a esto, indique cual aseveracion es (son) correcta(s):

L. Los elementos Y y Z son is6topos

II. X yZtienen la misma masa atdmica

IlI. X'y Z corresponden a un mismo elemento
IV. Y y X corresponden a un mismo elemento

V. X, Y yZ son isétopos

31. El elemento cloro (Cl), existe en la naturaleza con tres is6topos con las
siguientes abundancias:
17C1% (75.77%) y 17CI17 (24.23%)

Calcule el peso atomico ponderado del Cloro.
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32. El silicio se presenta en la naturaleza con tres is6topos con las siguientes
abundancias:
14S1%8(92.23%)  14Si¥ (4.67%) 14S1%° (3.10%)

Calcule el peso atomico del silicio.

33. El potencial de ionizacién se define como la energia que se debe
suministrar, a un elemento en estado gaseoso y neutro, para quitarle un
electron. Indique cual de los elementos, que a continuacion se mencionan

tiene el menor potencial de ionizacion:

I. K (Z=19) : [Ne] 3s* 3p° 4s!
II. S (Z=16):[Ne] 3s* 3p*
II.  Si(Z=14): [Ne] 3s* 3p?
IV. Al (Z=13): [Ne] 3s* 3p!
V. Na(Z=11):[Ne] 3s!

34. Se dispone de los elementos A (Z=12) y B (Z=17). De acuerdo a esto se

pude afirmar que:

L. Ambos pertenecen al tercer periodo.
II.  La férmula méas probable de los dos es ABa.
III.  El enlace es esencialmente polar.

IV. El elemento A tiene mayor radio atdbmico que B.
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Unidad 4: Tabla Periodica.

TABLA PERIODICA DE LOS ELEMENTOS. CARACTERISTICAS.
PROPIEDADES PERIODICAS: RADIO ATOMICO, CARACTER
METALICO, POTENCIAL O ENERGIA DE IONIZACION, AFINIDAD
ELECTRONICA, ELECTRONEGATIVIDAD.

TABLA PERIODICA DE LOS ELEMENTOS

Gran parte de las propiedades quimicas de los elementos dependen de sus
configuraciones electronicas. Es por esto, que elementos con configuraciones
electronicas semejantes poseen propiedades fisicas y quimicas similares.

Estas tendencias observables, permitieron a los quimicos del siglo XIX ordenar
a los elementos, sin conocer las configuraciones electronicas y demas particulas
subatomicas.

Dos quimicos idearon una forma de organizar los elementos que hasta ese
momento se conocian, y que fue la base, de nuestra actual tabla periddica de los
elementos. Estos fueron, el quimico Ruso Dimitri Mendeleev y el quimico
Aleman Lothar Meyer que, de manera independiente, ordenaron los elementos
basados en sus masas atomicas y la repeticion peridodica y regular de sus
propiedades fisico-quimicas. Actualmente la organizacion de la tabla periddica,
no se basa en las masas atomicas de los elementos, sino, en el nimero atdmico

de cada elemento. La Ley perioddica postula:

“Las propiedades de los elementos quimicos son funciones periddicas de

sus numeros atomicos”
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CARACTERISTICAS DE LA TABLA PERIODICA ACTUAL

A las columnas de la tabla periddica se las conoce como Grupos o Familias
identificados con numeros y letras (A y B). La Unién Internacional de Quimica
Pura y Aplicada (IUPAC) recomienda enumerar las columnas con nimeros que
van desde el 1 hasta el 18, en el esquema se representan las dos formas. Los
elementos de un mismo grupo tienen la misma configuracion electronica del
ultimo nivel, por lo tanto, presentan la misma valencia quimica.

A las filas horizontales de la Tabla Periddica se las conoce como Periodos. Los

elementos que componen una misma fila tienen el mismo nimero de orbitales.

1A 8A

2 13 14 15 16 17
1 2A 3A 4A 5A 6A TA

3 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
3B 4B 5B 6B 7B &B 1B 2B

El bloque A, contiene elementos en los que se estan ocupando orbitales s y p. En
los grupos B, hay uno o dos electrones en el orbital s del nivel de energia mas
alto ocupado, y estan siendo ocupados los orbitales d de un nivel de energia

menor.
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1s

28

3s

Los elementos que van desde el grupo 1A hasta el 7A se los denomina

REPRESENTATIVOS.

Los elementos que van desde el grupo 1B hasta 8B se denominan de

TRANSICION.

Las dos filas debajo de la tabla pertenecen a los elementos de
TRANSICION INTERNA.

A la primera fila también se la denomina LANTANIDOS, ya que,
deberian segun la ley periddica ubicarse a continuacion del lantano (La).
La segunda fila se la denomina la de los ACTINIDOS, ya que, deberian

ubicarse a continuacion del actinio.

La tltima columna (8A) pertenece al grupo de los gases nobles, los cuales
tienen su ultimo nivel de energia lleno (regla del octeto) y por ello son

practicamente no-reactivos.
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4 5 6 7 8 9 10 11 12
4B SB 6B 7B 8B 1B 2B

22 | 23 | 24 | 25 | 26 | 27 |28 | 29 | 30

40 | 41 | 42 | 43 | 44 | 45 | 46 | 47 | 48
Zr | Nb | Mo | Tc | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd

72 | 73 74 |75 | 76 | 77 | 78 | 79 | 80
Hf | Ta | W | Re | Os | Ir | Pt | Au | Hg

104 | 105 | 106 | 107 | 108 | 109
Rf | Db | Sg | Bh | Hs | Mt

. Elementos Lantanidos '44%| Gases Nobles
Representativos ratd

Elementos de . Actinidos
Transicion

Ejercitacion:

1. A qué periodo pertenece un elemento que posee la configuracion:

1s? 2s% 2p° 3s% 3p® 4s? 3d!0 4p° 55? 4d'° 5p® 652 4114 5d*

Determinar si se trata de un elemento representativo, de un elemento de

transicion o de un elemento de transicion interna.
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2. Escribir la configuracion electronica general de:

Un metal alcalino.

Un halégeno.

Un gas noble.

Un 16n negativo de un haldgeno.

Un 16n positivo de un metal alcalino.

3. Dadas las siguientes configuraciones electronicas indicar, el nimero atdémico

de cada elemento, asi como el periodo y el grupo al que pertenecen cada uno:

[Ne] 3s23p?
[Ne] 3s%3p°
[Kr] 5s°

[He] 2s*2p°

4. Agrupe las siguientes configuraciones electronicas en parejas que representen

atomos con propiedades quimicas semejantes:

a) 1s22s?2p% 3s?

b) 1s?2s?2p?

c) 1s?2s? 2p® 3s? 3p° 4s% 3d'0 4p°
d) 1s?2s?

e) 1s22s?2p°

f) 1s?2s%2p® 3s? 3p?
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5. Especifique el grupo de la tabla periddica, en el que se encuentra cada uno de

los siguientes elementos:

a) [Ne] 3s!

b) [Ne] 3s? 3p°
c) [Ne] 3s? 3p°
d) [Ar] 4s* 3d®

6. Sin usar la tabla periddica, escribir las configuraciones electronica de los

elementos cuyos numeros atdmicos son los siguientes:

a)9

b) 20
c) 26
d) 32

LA qué grupo y periodo pertenece cada elemento?

PROPIEDADES PERIODICAS DE LOS ELEMENTOS

Hay una serie de propiedades en los elementos, que varian de manera perioddica

al ir aumentando el nimero atdmico:

e Radio Atomico.

e Caracter Metalico.

e Potencial o Energia de Ionizacion.
e Afinidad Electrénica.

e Electronegatividad.
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Radio Atomico

Segun la teodrica cudntica, no se puede determinar cual es el limite externo de la
nube electronica que se encuentra alrededor del nticleo de un 4tomo, es por esto

que se define al radio atdmico como la:

Mitad de la distancia entre dos nucleos de dos atomos metalicos adyacentes,

o bien, entre dos dtomos iguales en un enlace quimico.

En un mismo periodo disminuye al aumentar la carga nuclear efectiva, es decir,
hacia la derecha, debido a que los electrones de la Ultima capa estaran mas
fuertemente atraidos.

En un grupo, logicamente al aumentar el periodo, existen mas capas de

electrones.

Variacion del Radio Atémico
+

—
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Radio i6nico: Es el radio que tiene un dtomo cuando ha perdido o ganado
electrones, adquiriendo la estructura electronica del gas noble mas cercano.

Los cationes son menores que los atomos neutros, por la mayor carga nuclear
efectiva (menor apantallamiento o repulsion electronica). Cuanto mayor sea la
carga, menor serd el i6n.

Los aniones son mayores que los d&tomos neutros, por la disminucion de la carga
nuclear efectiva (mayor apantallamiento o repulsion electronica). Cuanto mayor
sea la carga, mayor sera el 16n.

En general, entre los iones con igual numero de electrones (isoelectronicos)
tiene mayor radio el de menor niimero atomico, pues la fuerza atractiva del

nucleo es menor al ser menor su carga.

oOH O He
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Caracter Metalico

Los elementos pueden ser clasificados en:

e Metales

e Semimetales

e No metales.
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La buena conductividad eléctrica que caracteriza a los metales es debida a los
pocos electrones que presentan en la capa externa y que son facilmente liberados.
Los no metales por el contrario presentan mayor cantidad de electrones en su

ultimo nivel, ya que no son liberados con facilidad.

Variacion del Caracter Metalico
+

e -

3

Al aumentar el nimero de niveles de energia, los electrones de la Gltima capa se

alejan del nimero, y por lo tanto pueden liberarse con mayor facilidad.

Potencial o Energia de Ionizacion

Energia minima (expresada en KJ/mol) necesaria para quitar un electron de

un dtomo y formar un cation.

Atomos con mas de un electron poseen mas de una energia de ionizacion.
Cuando se quita un electron el nucleo atrae con mayor fuerza el resto de los
electrones, necesitando mas energia para extraer mas electrones, por ello, la

energia de ionizacidon va aumentando a medida que quitamos mas electrones.
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La ionizacion es siempre un proceso endotérmico, por convencidn, la energia

absorbida por los atomos durante el proceso tiene un valor positivo.

Variacion de la Energia de Ionizacion
+

]

Afinidad Electronica

Cambio de energia que ocurre cuando un atomo, en estado gaseoso, acepta

un electron para formar un anion.

Variacion de la Afinidad

—
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Electronegatividad

Tendencia relativa de un atomo para atraer electrones cuando estd

quimicamente combinado con otro.

La electronegatividad se expresa mediante la escala de Pauling. El elemento mas
electronegativo es el Fluor con un valor relativo de 4, es decir cuando se
encuentre combinado quimicamente, tendrd mas tendencia a atraer los electrones
de los otros elementos con los que este combinado.

Elementos muy electronegativos, como los no metales tienden a ganar
electrones formando aniones. Por el contario elemento poco electronegativos
tienden a perder electrones.

El conocimiento de los valores de electronegatividades permite predecir cual
sera el enlace que formardn, si estos reaccionan, por ejemplo, elementos con
valores opuestos extremos, tienden a formar enlaces idnicos, donde el menos
electronegativo, cede sus electrones al elemento electronegativo. Elementos con
valores similares, formaran enlaces covalentes, es decir compartiran los

electrones de enlace.

Variacion de la Electronegatividad
+

—
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Escala de Electronegatividades de Pauling

8A
1T |2 13 14 15 16 17 [ He
21 |24 3A 4A 5A 6A TA
, | Li | Be B|C[N|O]J]F/|Ne
1.0 | 1.5 2.0 [25/(3.0] 35 | 4.0
3|Na|Mg|3 4 5 6 7 8 9 10 11 12[AlI[Si|P | S |[cCl|Ar
0912 |3B 4B 5B 6B 7B SB 1B 2B 15|18 |21 25 (3.0

4 /0810 (|13|15|16 |16 | 15|18 |18 |1.8|19 |17 |1.6|1.8 20| 24 |28

Rb| Sr |Y | Zr [ Nb | Mo | Tc |[Ru | Rh [Pd | Ag |Cd | In | Sn | Sb | Te2 | I | Xe
5108101214 |16 |18 |19 2222 |22]19|17|17|18|19]| 2.1 |25

6Cs Ba ([La| Hf [ Ta | W | Re |[Os | Ir | Pt |[Au | Hg | Tl | Pb | Bi | Po | At | Rn
0709 1113 |15|17 |19 (22|22 |22|24|19 (18|18 |19 2.0 |22

07109 |11

Ejercitacion:

1. Comparar el tamafio de las siguientes especies:

a) K¥, Ca*?, Sc*, Ti™
b) Br', Br, Br

2. Ordena los siguientes elementos en orden creciente de radio atdmico: Ar, Al,

Mgy P.

3. Ordena en sentido creciente de radios atomicos los elementos cuyas

configuraciones electronicas son:

a) 1s?
b) 1s?2s!
c) 1s*2s*2p!
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4. Los iones Cl" y K" son isoelectronicos; sin embargo, el tamafio del i6n

cloruro es mayor que el del i6n potasio, ;Por qué?

5. Indique en cada uno de los siguientes pares cudl de las dos especies tiene

mayor radio:

a)N* o F
b) CI 0 §*
¢) Fe** o Fe**
d) Cu* o Cu**
e)Clo CI
f) Mg> 0 AI*
g) Au’ o Au**

6. El nimero atomico de los elementos A, B, C, D y E es, respectivamente, 12,

9, 35,36 y 55 determinar si son verdaderas o falsas las afirmaciones:

a)
b)
c)
d)

La energia de ionizacidon de R, es mayor que la de A.
D, es un gas noble y E es un alcalino-térreo.
La afinidad electronica de B, es mayor que la de A.

El radio atémico de C, es mayor que el de B.

7. Tres elementos tienen de nimero atomico 19, 35 y 54, indicar:

a)
b)
c)
d)

Configuracion electronica.
Grupo y periodo de cada uno.
El de mayor afinidad electronica.

El de menor potencial de ionizacion.
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8. Indica en cada caso el elemento que corresponde a la caracteristica resefiada:

a)  Su configuracion electronica es 1s? 2s?2p° 3s23p*.

b) Es el alcalino de mayor tamatfio.

c) Es el elemento del grupo del nitrégeno, con mayor energia de
ionizacion.

d) Es el elemento cuyo idn positivo posee la configuracion [Kr] 4dS.

9. Considerando un atomo representado por ;X indicar:

a) Numero atomico.

b) Numero masico.

c) Numero de electrones.

d) Numero de protones.

e) Masa atomica aproximada.
f) Configuracion electronica.

g) Periodo y grupo al que pertenece.

10. Dados los elementos A y B de nimeros atomicos 19 y 35 respectivamente:

a) Establezca la configuracién electronica de cada uno de ellos.

b) Indique su ubicacion en el sistema periodico.

c) Compare tres propiedades peridodicas de ambos elementos.
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Unidad 5: Enlace Quimico.

CONCEPTOS: MOLECULAS. VALENCIA. ELECTRONEGATIVIDAD
Y NUMERO DE OXIDACION. REGLA DEL OCTETO
ELECTRONICO. SIMBOLO DE LEWIS. RESONANCIA. ENLACES

ATOMICOS (INTRAMOLECULARES) GEOMETRIAS
MOLECULARES. MOMENTO DIPOLAR. ENLACES
INTERMOLECULARES.

MOLECULAS

Estructuras quimicas formadas por la combinacion de dos o mas atomos,
mediante enlaces interatdmicos. Son la base estructural de todas las sustancias, y
les otorgan sus propiedades fisico-quimicas.

Los elementos quimicos tienden a formar enlaces para estabilizarse
energéticamente, de esta manera actian cediendo, tomando o compartiendo
electrones, para que su nivel de valencia quede completo.

Esta situacion de mayor estabilidad suele darse cuando el nimero de electrones
que poseen los atomos en su ultimo nivel es igual a ocho, estructura que
coincide con la de los gases nobles.

Los gases nobles tienen muy poca tendencia a formar compuestos y suelen
encontrarse en la naturaleza como atomos aislados. Sus dtomos, a excepcion del
helio, tienen ocho electrones en su Ultimo nivel. Esta configuracion electronica

es extremadamente estable y a ella se debe su poca reactividad.
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VALENCIA

En la mayoria de los atomos, muchos de los electrones son atraidos con tanta
fuerza por sus propios nticleos, que no pueden interaccionar de forma apreciable
con otros nucleos. So6lo los electrones del 'exterior' de un 4atomo pueden
interaccionar con dos o mas nucleos. A éstos se les llama electrones de valencia.
El nimero de electrones de valencia de un atomo es igual al niumero de su
familia (o grupo) en la tabla periddica, usando solo la antigua numeracion
romana. Asi, tenemos un electrén de valencia para los elementos de los grupos 1
(0 IA) y 11 (o IB); dos electrones de valencia para los elementos de los grupos 2
(o ITA) y 12 (o 1IB), y cuatro para los elementos de los grupos 4 (o IVB) y 14 (o
IVA). Todos los atomos de los gases nobles excepto el helio (o sea: nedn, argon,
criptén, xenon y radén) tienen ocho electrones de valencia. Los elementos de las
familias (grupos) cercanas a los gases nobles, tienden a reaccionar para adquirir
la configuracién de ocho electrones de valencia de los gases nobles. Esto se
conoce como la regla del octeto de Lewis, que fue enunciada por el quimico
estadounidense Gilbert N. Lewis.

El helio es el Gnico que tiene una configuracion de dos electrones de valencia.
Los elementos cercanos al helio tienden a adquirir una configuracion de valencia
de dos: el hidrégeno ganando un electron, el litio perdiéndolo, y el berilio
perdiendo dos electrones. El hidrogeno suele compartir su inico electron con un
electron de otro atomo formando un enlace simple, como en el cloruro de
hidrégeno, HCI ). El cloro, que originalmente tiene siete electrones de valencia,
pasa a tener ocho. Estas estructuras de Lewis muestran la configuracion de ocho
electrones de valencia de los gases nobles para cada atomo. Probablemente el
80% de los compuestos covalentes pueden ser representados razonablemente por

las estructuras electronicas de Lewis. El resto, en especial aquellos que
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contienen elementos de la parte central de la tabla periddica, no puede ser

descrito normalmente en términos de estructuras de gases nobles.
ELECTRONEGATIVIDAD Y NUMERO DE OXIDACION

Consideremos el ejemplo del HCI. El H es el menos electronegativo de los dos
atomos, y contribuye con un electron para formar la unién, su namero de
oxidacion es +1. El cloro es el &tomo mas electronegativo de los dos y toma un
electron para formar la molécula, su nimero de oxidacion es —1.

En el ejemplo del SO, el azufre es el menos electronegativo y contribuye con 4
electrones para formar las uniones, su nimero de oxidacién es +4. El oxigeno es
el mas electronegativo y si bien contribuye con dos electrones para formar el
doble enlace covalente, estos se encuentran mas cerca de ¢l que del S. Su
numero de oxidacion es —2, ya que cada oxigeno atrae un par de electrones del
azufre. El (los) enlace (s) entre dtomos idénticos (unidn covalente pura) no
contribuye al nimero de oxidacion de los mismos, porque el(los) par(es) estan
igualmente compartidos. Por ejemplo en las moléculas homonucleares: H,, Cls,
N, el nimero de oxidacidn es cero. En las moléculas heteronucleares Ej.: H,O,
(Peréxido de hidrogeno), el nimero de oxidacion del H es +1 y el del oxigeno

—1, ya que el enlace entre oxigenos no contribuye al nimero de oxidacion.

H---O---O-—H

En los compuestos covalentes heteronucleares, el nimero de oxidacion de cada
elemento se refiere al nimero de cargas que tendria un dtomo en una molécula,
st los electrones fueran transferidos completamente en la direccion indicada por

la diferencia de electronegatividades.
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REGLA DEL OCTETO ELECTRONICO

Podemos explicar la unién de los atomos al formar enlaces, porque con ella
consiguen que su ultimo nivel tenga 8 electrones, la misma configuracion
electronica que los atomos de los gases nobles. Este principio recibe el nombre
de regla del octeto y aunque no es general para todos los atomos, es util en

muchos casos.

SIMBOLO DE LEWIS

La estructura de Lewis permite ilustrar de manera sencilla los enlaces quimicos,
en ella, el simbolo del elemento estd rodeado de puntos o pequeiias cruces que

corresponden al niamero de electrones presentes en la capa de valencia.

Reglas para dibujar las estructuras de Lewis:

1. Sumar los electrones de valencia de todos los atomos. En el caso de
un anioén, sumar un electréon por cada carga negativa. En el caso de
un cation, restar un electron por cada carga positiva.

2. Escribir los simbolos de los atomos para indicar cuales estan unidos
y conectarlos por un enlace sencillo (guion que representa dos
electrones).

3. Completar los octetos de los atomos unidos al dtomo central, que
generalmente es el atomo con la menor atomicidad en la formula
molecular (recordar que el hidrogeno se completa con s6lo dos
electrones y nunca es el atomo central).

4. Colocar los electrones que sobren en el &tomo central.
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5. Si no hay suficientes electrones para que el &tomo central tenga un

octeto completo, probar con enlaces multiples.

Los atomos individuales se combinaran tendiendo a tener completa la ultima
capa de electrones, es decir a adquirir la configuracion electronica del gas noble
mas proximo (2 electrones el hidrogeno y 8 electrones los elementos de la
segunda fila de la tabla periddica). Para conseguir que se cumpla la regla puede
ser necesario utilizar enlaces multiples. Por ejemplo, en el metano, el carbono
contribuye con 4 electrones de valencia y cada hidrégeno con 1. Los 8
electrones rodean al atomo de carbono para dar un octeto, y cada hidroégeno
comparte un par de electrones, adquiriendo la estructura del helio (gas noble
mas proximo). De forma analoga, en el etano, los 14 electrones de valencia se
distribuyen de manera que cada C estd rodeado de 8 electrones y cada hidrogeno

de 2.

: i i H i
HiCiH © H-CH H:CiC3H o H-C-CH
L1 | R W | |
H H H H H H

metano etano

En muchos casos existen electrones no-enlazantes (no compartidos) en la capa
de valencia. Un par de electrones no-enlazantes se llama también par libre o
solitario. Los atomos de oxigeno, nitrogeno y los haldgenos tienen normalmente
electrones no enlazantes en sus compuestos estables. Estos pares libres tienen,
generalmente, importancia en la reactividad de las moléculas. Frecuentemente,

los quimicos organicos dibujan las estructuras moleculares omitiendo los pares
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no-enlazantes; estas no son verdaderas estructuras de Lewis, y debe asumirse el

nimero correcto de electrones no-enlazantes (que no se han representado).

par libra pares libres
-~ L
H—f':H—'r»'J—H H—g—q':—z;: H—lT'C—fEI"HH pares ibres
] gt T e
H H HHH
metilamina etanol clorometanao

Algunos casos en los que deben dibujarse enlaces multiples (dobles o triples)

para satisfacer la regla del octeto se muestran a continuacion:

H\. .rH H'. s H\ L] |-|1 lTl I'|_‘|

3{3:(‘:‘ ;E:{EJ_ C= N‘ H-C=C-H H—{IZ—G =C —(IZ—H H- fIJ—GEN -
H H H H H H H H

etileno  formaldehido  folmaldimina  acetileno dimetilacetileno acetonitrilo

Normalmente, en moléculas organicas neutras, el carbono forma 4 enlaces, el
nitrogeno 3, el oxigeno 2, y el hidrogeno y los haldégenos 1. El nimero de
enlaces (sencillos o combinados en forma de enlaces dobles o triples) que
normalmente forma un elemento es su valencia. Asi, el carbono es tetravalente,
el nitrogeno trivalente, el oxigeno divalente, y el hidrogeno y los haldgenos

monovalentes.

RESONANCIA

Una extension interesante de la estructura de Lewis, llamada resonancia, se
encuentra por ejemplo en los iones nitrato, NO3. Cada N tiene originalmente

cinco electrones de valencia, cada O tiene seis, y uno mas por la carga negativa,
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suman un total de 24 (5 + (3 x 6) + 1) electrones para cuatro atomos. Esto
proporciona un promedio de seis electrones por atomo, por tanto, si se aplica la
regla del octeto de Lewis, debe producirse un enlace covalente. Se sabe que el
atomo de nitrogeno ocupa una posicion central, rodeado por los tres dtomos de
oxigeno, lo que proporcionaria una estructura de Lewis aceptable, excepto
porque existen tres estructuras posibles. En realidad, solo se observa una
estructura. Cada estructura de resonancia de Lewis sugiere que debe haber dos
enlaces simples y uno doble. Sin embargo, los experimentos han demostrado
que los enlaces son idénticos en todos los sentidos, con propiedades intermedias
entre las observadas para los enlaces simples y los dobles en otros compuestos.
La teoria moderna sugiere que una estructura de electrones compartidos
localizados, tipo Lewis, proporcionaria la forma y simetria general de la
molécula mas un grupo de electrones deslocalizados (representados por puntos)

que son compartidos por toda la molécula.

H.:.H H iH Hg a*H
C-N -— C=N = C—N
H H H H H H
formas resonantes represantacion

combimada

ENLACES ATOMICOS (INTRAMOLECULARES)

Son los enlaces presentes entre dos o mas adtomos para formar moléculas de
diferentes caracteristicas. Estos enlaces varian en su tipo e intensidad de acuerdo
a las propiedades fisicas de los elementos. En general los atomos de los
elementos tienden interaccionar formando enlaces quimicos para poder

estabilizarse energéticamente, esto lo logran completando el nivel de valencia
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con ocho electrones. De esta manera ceden, toman o comparten uno o mas

electrones con otros elementos para formar diferentes tipos de enlaces.

Los enlaces atomicos pueden clasificarse en 16nico, covalente (polar, no polar,

dativo) y metélico.

ENLACE IONICO

Este enlace se produce entre un elemento muy electronegativo y otro

electropositivo, generalmente un no metal y un metal. El metal le cede

completamente uno o mas electrones al no metal, de manera tal que ambos

logran obtener un octeto completo en su nivel de valencia. Las estructuras

que se obtienen se denominan iones ya que poseen carga eléctrica neta.

Por ejemplo veremos la formacion del NaCl. El Na, elemento electropositivo,

tiende a ceder un electron quedando con la configuracion del gas noble mas

proximo a ¢él, el Ne. El sodio (Na) se transforma en el cation sodio (Na*). Por

su parte el cloro, elemento electronegativo, recibe el electron que cede el

sodio, completa su octeto electrénico y toma la estructura externa del Ar,

transformandose en el anion cloruro (CI").

MaCl{cloruro de sodio)

Estructura de Lewis

Reaccion quimica:
Otro ejemplo:

MgBrz (bromuro de magnesio)

Estructura de Lewis

Reaccion  quimica:

Na_l + o Clos = Na* + we Clos

L 1] (1]
1e

[MT[HS"J'

Ma(s) + Y2 Cl; (g) = NaCl (s)

L1l (1] -
ssllg +2 «Bres= Mg™ +2 eeBres
w - 1]

2e

- - -

[ Mg] =t 2 [oc Bres

L1 )

Mgis)+ Brz(l) = MgBr:(s)
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e COVALENTE

El enlace covalente ocurre entre elementos que no pueden ceder o tomar
electrones para formar el octeto completo, pero si pueden compartirlos con
otros elementos de manera que ambos puedan estabilizarse. Los atomos de
elementos con diferencias grandes de electronegatividad, tienden a formar
enlaces i6nicos, dado que los elementos menos electronegativos donan su(s)
electron(es) al &tomo del elemento de mayor electronegatividad. Los atomos
de elementos con electronegatividades similares tienden a formar entre si

enlaces covalentes no polares y polares.

o ENLACE COVALENTE POLAR

Un enlace covalente polar ocurre cuando los elementos que comparten
uno o mas electrones poseen diferente electronegatividad. Debido a
esto los electrones compartidos se encuentran mas cercanos al
elemento mas electronegativo de todos, formando en el un polo
negativo, mientras que el resto de la molécula adquiere una carga
relativa positiva. No se debe confundir carga relativa con carga neta,
en el enlace covalente polar no hay cargas eléctricas expuestas, como
en los iones, sino densidades de carga diferentes en un elemento y el
otro. En general ocurre entre dos elementos no metalicos.

En este tipo de union quimica las moléculas presentan una distribucion
no uniforme de carga eléctrica. Como ejemplo analicemos el caso del

cloruro de hidrogeno:

L 1 ] L L} [ 1]
oH + «Clee—= HoeClee 0o H—Cl oo
L L ] L L] L 1]

91



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 5

Los dos atomos comparten un par de electrones, pero como sus
electronegatividades son diferentes (Cl: 3; H: 2,1) el par electronico es
desigualmente atraido y se encuentra mas proximo al cloro que al

hidrogeno.

o ENLACE COVALENTE NO POLAR

El enlace covalente no polar ocurre entre dos elementos que poseen el
mismo valor de electronegatividad, de esta manera los electrones son
compartidos por igual y no se forman densidades de carga en los
extremos de las moléculas. Tal es el caso de la molécula de H,. Por
tratarse de una molécula formada por atomos iguales, no es posible
pensar que un atomo transfiera un electrén a otro; en este caso los
atomos comparten un par de electrones formado por el aporte de un
electron de cada uno de los atomos. Adquieren de tal manera la

estructura del gas noble mas proximo al hidrégeno: el Helio.

He + He — HeeH 0 H---H

Noétese que el par de electrones compartidos se representa por una
linea. Del mismo modo dos atomos de cloro forman una unidén
covalente. Cada atomo comparte un par de electrones para completar

el octeto electronico:

" " T e e
e Cle + o Cloe = anClesCles o on G| — Cl oe
" e T T " e
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Adviértase que algunos electrones de valencia no intervienen en la
formacion del enlace covalente; éstos reciben el nombre de electrones
no enlazados o pares libres, de esta forma en el ejemplo anterior cada
cloro tiene tres pares de electrones libres.

Los electrones compartidos se presentan siempre de a pares, pero los
atomos pueden compartir uno o mas pares de electrones. Los atomos
de la molécula de oxigeno comparten dos pares de electrones (doble
enlace) y los de la molécula de nitrégeno comparten tres pares de

electrones (triple enlace).

T L
O0=0 s =N ee
THE |

Cuando los atomos que constituyen las moléculas son iguales, como en
los casos que hemos considerado, los pares de electrones compartidos
se encuentran a igual distancia de los ntcleos y la molécula presenta

una distribucion uniforme de carga eléctrica.

o COVALENTE DATIVO

El enlace covalente dativo ocurre entre un elemento dador, que
comparte un par de electrones, con otro aceptor, que no aporta
electrones al enlace. Esto ocurre con algunos elementos que poseen un
par de electrones que no participan en otro enlace.

Hay una variedad de union covalente en la cual el par de electrones
que se comparte es aportado por uno de los 4tomos. Se llama union

covalente dativa o coordinada.
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Ej: SO,
L L] L 1 ] £ 1 ]
() «— 5=0

la flecha indica el enlace dativo y senala el elemento mas
electronegativo. La tendencia actual es no diferenciar los electrones
por simbolos distintos ni diferenciar el enlace dativo por lo que la

siguiente representacion es la usada:

[ 1 ] [ 1) [ 1 ]
w0 — 5 = 0O
[ 1 ] i

En general la diferencia de electronegatividades entre atomos que forman un
(os) enlace(s) nos dardn la pauta si el compuesto resultante de esa(s) unidon(es)
es ionico o covalente. Si la diferencia de electronegatividades es mayor o igual
que 1,7 el compuesto resultante sera i6nico. Si es menor sera covalente. Estas

tendencias se resumen en el siguiente cuadro.

Enlace Diferencia de Lo forman
| electronegatividades |
lonico =17 - Metales con no
metales
Covalente < 17 - No metales entre si
- H con no metales
e METALICO

94



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 5

El enlace metalico ocurre entre elementos de baja electronegatividad, y es
propio de los metales. Los 4tomos metélicos estan muy unidos formando
acimulos de gran cantidad de ellos, los electrones enlazantes son
relativamente libres y se desplazan alrededor de todos los elementos que
conforman el sistema. Para explicar las propiedades caracteristicas de los
metales (su alta conductividad eléctrica y térmica, ductilidad y maleabilidad,
etc) se ha elaborado un modelo de enlace metalico conocido como modelo de
la nube o del mar de electrones:

Los 4tomos de los metales tienen pocos electrones en su Ultima capa, por lo
general 1, 2 6 3. Estos 4tomos pierden facilmente esos electrones (electrones
de valencia) y se convierten en iones positivos, por ejemplo Na*, Cu®", Mg**.
Los iones positivos resultantes se ordenan en el espacio formando la red
metalica. Los electrones de valencia desprendidos de los atomos forman una
nube de electrones que puede desplazarse a través de toda la red. De este
modo todo el conjunto de los iones positivos del metal queda unido mediante

la nube de electrones con carga negativa que los envuelve.
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ENLACES INTERMOLECULARES

El enlace intermolecular es la union resultante de las fuerzas de caracter
electrostatico que se establecen entre las moléculas, y que consigue mantenerlas
unidas en una red cristalina.

Aunque hay diferentes tipos de fuerzas intermoleculares, tal como se muestra a
continuacion, todas ellas tienen mucha menor fortaleza que un enlace i6nico o
covalente.

Tipos de enlaces intermoleculares: i6nico (i6n — i6n, i6n — dipolo), dipolo —
dipolo, fuerzas de London o de Van der Waals, puentes de hidrogeno y fuerzas

hidrofobicas.

e ENLACE IONICO

Este tipo de enlace ocurre entre moléculas que tienen cargas expuestas, iones,

o entre iones y otra molécula que sea polar sin tener cargas expuestas.

o ION —ION

En esta interaccion participan moléculas constituidas por iones, los
cales se asocian porque poseen cargas expuestas con signos opuestos.
Las estructuras obtenidas son sistemas muy ordenados en los cuales se
intercalan las moléculas con carga positiva y aquellas con carga

negativa.

o ION - DIPOLO
Este tipo de interaccidon se da entre moléculas idnicas y moléculas que
poseen polaridad en su estructura. Estas tltimas presentan enlaces

interatdmicos de tipo covalente polar, pero deben tener una estructura
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asimétrica para tener polaridad molecular. Estos factores dependen de

la disposicion de los electrones en torno al atomo central de la

molécula, el cual se puede analizar mediante un modelo conocido

como Modelo de Repulsiéon de Pares electronicos de la capa de
Valencia. Este modelo plantea que los pares electronicos del nivel de

Valencia del atomo central de la molécula tienden a disponerse

geométricamente de manera tal de disminuir las repulsiones entre sl.

De esta manera, y dependiendo de si los pare de electrones son

enlazantes o no, se obtienen diferentes estructuras moleculares.

Geometrias moleculares

N°de enlaces N° pares solitarios N° direcciones Geometria Ejemplo
2 0 2 [ = = O=C=0
Trigonal e
3 0 s.'“. Plana ”-'L_”
3
o
: 1 $0@ . | 5@
i H
4 0 i i 3
Tetrasdnca H __,?L -H
H
3 1 4 Trigonal '
Piranudal %
H g H
I8
2 2 L ) Q
= & Angnlar .
= 0O
P Hey
L I
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5 0
4 1
3 2
_2 q_
> o
5 |
| 4 2
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[

Cieraddnca
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se2
3
9 Cuadrada
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Guia para la aplicacion del modelo de RPECV

Cl'I
Cl.. ’
e P— 1
Ltr|

Cl

F

Clo s .Cl
CI720=¢)

F.. 9 F
F"E“F

* Se escribe la estructura de Lewis de la molécula, considerando tinicamente

los pares de electrones que rodean al atomo central (esto es, el atomo que

estd enlazado a mas de un atomo).

* Se cuenta el nimero total de pares de electrones que rodean al atomo

central (esto es, pares enlazantes y pares libres). Una buena aproximacion es

considerar los dobles y triples enlaces como si fueran sencillos.
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* Se usan las tablas anteriores para predecir la geometria molecular. (Lineal,
triangular, tetraédrica, bipiramide trigonal, octaédrica)

* En la prediccion de angulos de enlace, obsérvese que un par libre repele a
otro par libre o a un par enlazante mas fuertemente que lo que un par

enlazante podria hacer con otro par enlazante.
Momento Dipolar

El momento dipolar es una medida cuantitativa del grado de separacién de
cargas en una molécula. La polaridad de un enlace, por ejemplo, en HCI, se
caracteriza por una separacion de cargas eléctricas. Esto se puede representar
indicando las cargas parciales &+ y 8- en los dtomos. Cualquier molécula que
tiene una separacién neta de carga, como el HCI, tiene un momento dipolar
distinto de cero y por lo tanto es una molécula polar.

(L=Q.d)

st &°

Himmlo]

Se puede relacionar la presencia o ausencia de un momento dipolar en una
molécula con su geometria molecular. Por ejemplo, la molécula de CO,. Cada
enlace carbono - oxigeno, tiene una polaridad en la cual el atomo de oxigeno

mas electronegativo tiene una carga negativa parcial.

&7 Tyl b

6=c=5

Se representa la contribucion al momento dipolar de cada enlace (enlace

dipolo)por una flecha con un signo positivo en un extremo, I . La flecha del
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momento bipolar apunta desde la carga parcial positiva hacia la carga parcial

negativa. Asi, se puede rescribir la formula para el CO, como:

— 4=
=0 =)

Cada enlace dipolo, como una fuerza, es una cantidad vectorial; esto es, tiene
magnitud y direccion. Como las fuerzas, dos enlaces dipolo de magnitud igual
pero de direccion opuesta se cancelan entre si. Debido a que los dos enlaces
carbono — oxigeno en CO; son iguales, pero en direcciones opuestas, dan un

momento dipolar neto de cero para la molécula.

EJEMPLOS DE MOLECULAS CON ENLACES POLARES

Molécula polar Molécula polar

=0 n=0
Arido Clothidrico Amoniaco

Molecula Mo polar Molecula Mo polar Molecula Polar
Trifloruro de boro Tetracloruro de carhono Cloroformo
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e DIPOLO - DIPOLO

Son fuerzas atractivas que aparecen entre dipolos eléctricos formados por
moléculas polares. Cuanto mayor sea el momento bipolar de la molécula

mayor es la fuerza atractiva.

e FUERZAS DE LONDON

Son fuerzas atractivas que aparecen entre moléculas no polarizadas. En un
momento dado la molécula no polar puede provocar un momento bipolar
inducido instantdneo. La distribucion de carga cambia rapidamente, pero el
momento bipolar promedio es nulo, de esta forma puede haber pequeiias

fuerzas atractivas.

e PUENTE DE HIDROGENO

Tiene lugar entre un 4tomo de hidrégeno que forma un enlace covalente muy
polarizado y un 4&tomo de pequefio tamafio y muy electronegativo como: F, O
o N. Estas fuerzas son mas fuertes que las interacciones anteriores, lo que se
traduce en que las sustancias con enlaces de hidrogeno tienen puntos de

fusion y ebullicion anormalmente elevados.
H

A

H
I

L o/}r‘"nkﬂh__ \%j::‘ O/H
rr T
: ; I

Ay
s \.HT--‘ IB\ /J-I"'- H

7Y

H
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Ejercitacion:

1. Unir con flechas:

Metales

No metales

Gases nobles

Tienden a ganar electrones

Son poco reactivos

Son electronegativos

Tienden a ceder electrones

Son electropositivos

2. Indicar el nimero de electrones de valencia (ultimo nivel) de los siguientes

atomos: Li, Mg, N, C, B, Br, Ar. Realizar su representacion de Lewis.

3. En base a la teoria del octeto de Lewis justificar la formacion de los iones K*,

A" y Cl . Comparar dichos iones con la estructura del gas noble mas

cercano.

4. Ordenar los siguientes atomos segun orden creciente de sus valores de

electronegatividad: Na, F, Zn, Mg, Cl.

5. Dadas las uniones: C— N, C-H, S—-O,N -H, O - H.

Subrayar en cada una de ellas el &tomo mas electronegativo.
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6. (Cudl es el elemento con nimero de oxidacion positivo en los siguientes

compuestos?

FGO, HQO, LlH, Clzo, HCl

7. Indicar si los siguientes compuestos son 10nicos o covalentes:

a) NaCl b) CL,O ¢) HCI d) H,0O e) CH4
f) NH; g) Cl; h) CO 1) CaF;

8. Indicar con una cruz la(s) respuesta(s) correcta(s): En un enlace covalente:

- Los 4tomos comparten electrones.
- Uno de los atomos pierde electrones.

- Uno de los 4tomos gana por lo menos un electrén.
9. Indicar con una cruz la(s) respuesta(s) correcta(s):
En un enlace i6nico:
- Los 4tomos comparten electrones.
- Uno de los atomos pierde electrones.
- Uno de los 4tomos gana por lo menos un electrén.
10. Clasificar los siguientes enlaces como 16nicos o covalentes:

CaBrz 02 N2 HQO NH3 NaCl CaS

N>O3 CL0Os HCI  HCIO

N205
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11. Representar la estructura de Lewis de los compuestos del problema 10.

12. a) Indicar el nimero de oxidacidén de cada uno de los elementos en los
compuestos del problema 10.
b) Para cada uno de los compuestos hacer la sumatoria de los nimeros de

oxidacion de los elementos, considerando la atomicidad correspondiente.

13. Representar la estructura de Lewis de los siguientes iones y moléculas:

CLL,O OH- PO, 3 CH4 NOy S10, ClOs - SOs

14. a) Indicar el nimero de oxidacidén de cada uno de los elementos en los
siguientes iones: SO,> CIO° CIO, CO;*  SO*

b) Representar la estructura de Lewis de los iones del inciso a)

15. {Qué formula corresponde al compuesto que se forma cuando cada uno de
los siguientes elementos reacciona con el oxigeno? Cu(Il); Cu(Il); Fe(IIl);

S(IV).

16. {Qué féormula corresponde al compuesto que se forma cuando cada uno de

los siguientes elementos reacciona con el hidrégeno: Na(I); CI(I); I(I); S(II)?

17. a) -;Cual es el nimero de oxidacion de los iones Li "y C1 2
-Cudl es la formula del compuesto que se obtiene cuando estos iones
reaccionan entre si?
b) - ;Cual es el nimero de oxidacion de los iones AlI** y C1 ~
-Cudl es la formula del compuesto que se obtiene cuando estos iones

reaccionan entre si?
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Unidad 6: Reacciones Quimicas.

REACCIONES Y ECUACIONES QUIMICAS. TIPOS DE REACCIONES
QUIMICAS. FORMACION Y NOMENCLATURA DE LOS
COMPUESTOS QUIMICOS INORGANICOS: OXIDOS ACIDOS,
OXIDOS BASICOS, HIDROXIDOS, OXACIDOS, HIDRACIDOS,
SALES, HIDRUROS. REACCIONES DE OXIDO-REDUCCION.

EQUILIBRIO QUIMICO. LEY DE ACCION DE MASAS. PRINCIPIO
DE LE CHATELIER.

REACCION QUIMICA

Proceso en el cual una sustancia (o sustancias) cambia para formar una o

mads sustancias nuevas.

ECUACION QUIMICA

“ Las reacciones quimicas se representan mediante ecuaciones quimicas.

En una ecuacidon quimica tenemos los reactivos, que son las sustancias iniciales,

y los productos, que son las sustancias formadas como resultado de la reaccion

105



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 6

quimica. Ambos miembros se separan por una flecha que indica la direccion de

la reaccion.
osH.+ 02 —m  2H.O0
N ) \ )
Y

Reactivos Productos

Una ecuacion quimica debe contener:

e Todos los reactivos.
e Todos los productos.

e FEl estado fisico de las sustancias:

(s) so6lido (1) liquido

(g) gas (ac) indica especie en solucion acuosa

e [as condiciones de la reaccion:

A

CaCO 3) CaOi) + CO oy

A= calor

TIPOS DE REACCIONES QUIMICAS

e Reacciones de Sintesis: Sustancias simples se unen para formar compuestos

mas complejos:
A+ B — C
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Ejemplo:
CaO + H,O = Ca(OH),

N, + 3H, = 2NH;

e Reacciones Descomposicion: Un compuesto se fragmenta en elementos o

compuestos mas sencillos:

C — D+ E

Ejemplo:
CaCOs; = CaO + CO,

e Reacciones de Desplazamiento: Un elemento reemplaza a otro en un

compuesto.

AB + C — AC + B

Ejemplo:

/n + HZSO4 - ZI’ISO4 + H2

2HClI + Fe = FeCl, + H,

e Reacciones de Doble Desplazamiento: Son aquellas, en las que los
compuestos intercambian entre si algiin elemento quimico, transformandose

en otros dos compuestos distintos:

AB + CD— AC + BC
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Ejemplo:

AgNO; + HCl - AgCl + HNO;

BALANCEO DE ECUACIONES QUIMICAS

Segun la ley de la conservacion de la masa los atomos ni se crean, ni se
destruyen, durante una reaccion quimica. Por lo tanto, una ecuacion
quimica ha de tener el mismo numero de atomos de cada elemento a ambos

lados de la flecha. Se dice entonces que la ecuacion esta balanceada.

Formas de balancear una reaccion quimica:

Método Iterativo (también conocido como método de prueba y error)

Para aplicar este método debemos seguir algunas reglas practicas:

I) Comenzar con el elemento que solo aparece una vez en reactantes y en

productos.

IT) Dar preferencia al elemento que posee un mayor subindice.

Ejemplo:

La siguiente reaccion se produce cuando se ingieren ciertos antiacidos de uso

medicinal para disminuir la sensacion de acidez:

Al (OH); + HCI ~=emmmmemeee > AICl; + H,0
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Siguiendo la regla I, el cloro, aluminio y oxigeno aparecen una sola vez a cada
lado de la ecuacion. Segun la regla I, el elemento que posee mayor subindice es
el cloro cuando forma el cloruro de aluminio, por lo tanto, el coeficiente

estequiométrico del lado derecho sera 3.

Al (OH)3 + 3HCI =-mmmeemmmeee > AICL + H,0

Por ultimo nos falta balancear los hidrogenos y los oxigenos, mediante el
agregado de un 3, al agua que se encuentra a la izquierda, dejamos balanceada la

ecuacion quimica.

Balancear las siguientes ecuaciones quimicas:

a) N20s(g) + H20(1) = HNOs(ac)

b) Na:Ox(s) + H20(1) = NaOH(ac) +H:0x(ac)

¢) BFs(g) + H:0(1) = HF(ac) + H:BOs(ac)

d) HCIOu(ac) + Ca(OH)x(ac) =Ca(Cl0s).+ H.0(1)
¢) AuSs(s) + Ha(g) = HaS(g) + Au(s)

f) CsHio(g) + O(g) = COx(g) + H0(g)

g) Pb(NOs):(ac) + HsAsOu(ac) = PbHAsOx(s) + HNOs(ac)
h) NO:(g) + H:0(1) = HNOs(ac) + NO(g)

(i) Al +02= ALO:;

(G) N2+ 0= N:O

(k) K + KNOs = K20 + Na

(I) H:0 + KO»= KOH + O:
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FORMACION DE COMPUESTOS QUIMICOS

OXIDOS

Oxidos Basicos:

Metal + Oxigeno —> Oxido Basico

Oxidos Acidos:

No Metal + Oxigeno = (Oxido Acido

Nomenclatura:

Se antepone la palabra 6xido y el nombre del cation o anion, para los 6xidos
acidos en la nomenclatura tradicional se antepone la palabra anhidrido.

Segun la nomenclatura los cationes y aniones se nombran de la forma diferente:

e Si el elemento posee un so6lo estado de oxidacion a continuacion del nombre

oxido se escribe el nombre del elemento directamente:

Na,0 OXIDO DE SODIO
Li,0 OXIDO DE LITIO

¢ Si el elemento posee mas de un estado de oxidacion existen dos posibilidades,

segun se utilice la nomenclatura sistematica o la tradicional:
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v Nomenclatura sistematica: a continuacidén del nombre 6xido se escribe el
nombre del elemento y entre paréntesis, con nimero romano, el estado de

oxidacion con el que esta formando el compuesto:

Cu,0  OXIDO DE COBRE (I)
CuO  OXIDO DE COBRE (1)
FeO OXIDO DE HIERRO (II)
Fe,O;  OXIDO DE HIERRO (III)
CLO  OXIDO DE CLORO (I)
CLO;  OXIDO DE CLORO (III)
CLOs  OXIDO DE CLORO (V)
CL,0;  OXIDO DE CLORO (VII)

v Nomenclatura Tradicional: Cuando el elemento tiene s6lo dos estados de
oxidacion, se utiliza la raiz del nombre del elemento con el sufijo oso o

ico, para el menor y mayor estado de oxidacion, respectivamente:

Cu;0  OXIDO DE CUPROSO
CuO OXIDO DE CUPRICO
FeO OXIDO DE FERROSO
Fe;O;  OXIDO DE FERRICO

Cuando el elemento tiene cuatro estados de oxidacion:

» Primer estado de oxidacion: Prefijo hipo + nombre del
elemento+sufijo oso.
= Segundo estado de oxidacion: Nombre del elemento + sufijo oso.

= Tercer estado de oxidacion: Nombre del elemento + sufijo ico.
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» Cuarto estado de oxidacion: Prefijo per + nombre del

elemento+sufijo ico.

CLO  OXIDO HIPOCLOROSO
CLO;  OXIDO CLOROSO
CLOs  OXIDO CLORICO

CL,0;  OXIDO HIPERCLORICO

Esta forma de nomenclatura se esta reemplazando paulatinamente por la
sistematica.

Completar la siguiente tabla:

Formula Nomenclatura Nomenclatura
Sistematica Tradicional
SO,
SO;
OXIDO DE 10DO (1)
1,03
OXIDO I0DICO
OXIDO DE 10DO (VII)
Al O3
BaO
OXIDO PLUMBOSO
PbO,
Li,O
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HIDROXIDOS

Oxido Basico + Agua =——> Hidroéxido

Estos compuestos poseen el anion OH"

Nomenclatura:

Se antepone la palabra hidréxido y a continuacidn se escribe el cation, siguiendo
con las mismas reglas indicadas anteriormente para la nomenclatura sistematica

y tradicional.
Na OH HIDROXIDO DE SODIO

Fe (OH), HIDROXIDO DE HIERRO (II) O HIDROXIDO FERROSO
Fe (OH); HIDROXIDO DE HIERRO (III) O HIDROXIDO FERRICO

HALUROS DE HIDROGENO E HIDRACIDOS:

CATION HIDROGENO + ANION DEL GRUPO 16 Y 17,
NO OXIGENO.

Formulacion:

Escribir primero el simbolo del hidrégeno, luego el simbolo del anion y colocar
el subindice del hidrégeno de forma tal que se cumpla el principio de

electroneutralidad.
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Ejemplos: HF H,S

Nomenclatura Sistematica:

a) Se coloca el nombre del aniébn monoatémico seguido de la palabra
hidrégeno y separado por la preposicion “de”. [nombre del anion monoatomico]
de hidrégeno.

Ejemplos: HF fluoruro de hidrégeno H,S sulfuro de hidrogeno.

b) Colocar el nombre del anion monoatémico seguido de la palabra hidrogeno
con el prefijo correspondiente y separada por la preposicion “de”. [nombre del
anion monoatomico] de prefijo hidrogeno.

Ejemplos: HF fluoruro de hidrégeno H,S sulfuro de dihidrogeno.

Nomenclatura tradicional:

Se coloca el nombre del anion monoatémico seguido de la palabra hidrogeno y
separado por la preposicion “de”. Coincide con la nomenclatura sistematica del
punto a). [nombre del anion monoatomico] de hidrogeno

Ejemplos:

HF fluoruro de hidrogeno
H;S sulfuro de hidrégeno

Nomenclatura de su disoluciéon acuosa:

Estos compuestos en solucion acuosa se denominan hidracidos. Se nombran con
la palabra acido, seguida de la raiz del nombre del elemento del anion
monoatémico y la terminacién hidrico, segun el 4cido.

Ejemplos:

HF &cido fluorhidrico

H,S 4cido sulthidrico
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HIDRUROS NO METALICOS

ANIONES HIDROGENO (H') + ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 13, 14
Y 15

Formulacion:

Se coloca primero el elemento del grupo 14 o 15 y luego el hidrégeno con un
subindice tal que se cumpla el principio de electroneutralidad.

Ejemplos: BH3 CH4 SIH4 NH3 PH3 ASH3 SbH3

Nomenclatura;

Si bien existe una nomenclatura sistematica para estos compuestos, no la
detallaremos. La IUPAC ha aceptado el uso de los nombres triviales de estas

especies.

Representacion simbolica Nombre Trivial:

BH; Borano
CH4 Metano
SiH4 Silano
NH;3; Amoniaco
PH; Fosfina
AsHj Arsina
SbHj Estibina
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OXOACIDOS

Compuestos formados por hidrégeno oxigeno y un no metal:

Oxido Acido + Agua = Oxoacido

Estos compuestos liberan cationes H+ en solucidén acuosa confiriéndole al medio

propiedades acidas.

Nomenclatura tradicional:
Se antepone la palabra acido seguido del nombre del no metal, con un prefijo

y/o un sufijo segun el estado de oxidacion del mismo.

Nomenclatura Sistematica:

Se coloca un prefijo multiplicativo (di, tri, tetra, etc.) que indica el nimero de
iones o0xido, seguido de “0x0” y a continuacion la raiz del nombre del atomo
central con el sufijo ato y en caso necesario se coloca entre paréntesis y con

namero romano el estado de oxidacion.

Nomenclatura Sistemadtica Nomenclatura Tradicional
HBrO  Oxobromato (I) de hidrogeno Acido hipobromoso
HBrO, Dioxobromato (III) de hidrogeno Acido bromoso
HBrO; Trioxobromato (V) de hidrogeno Acido brémico

HBrO, Tetrabromato (VII) de hidrégeno Acido hiperbrémico
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Ejercitacion:
Formula Nomenclatura Nomenclatura
Sistematica Tradicional
H,SO;
Acido sulfarico
Acido Nitroso
Trioxonitrato de
hidrogeno
HCIO
Dioxoclorato de
hidrogeno
HBrO;
Al(OH);
NH4(HO)
Hidréxido de oro (I11)
Pb(HO)2
Hidroxido niqueloso
OXOSALES

Estas sales se pueden clasificar en neutras, acidas y basicas.

Sales Neutras

Hidréoxido + Oxoacido

= Oxosal + Agua
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Nomenclatura Sistematica:

Se coloca un prefijo que indica el nimero de aniones poliatdmicos que contiene
el compuesto, seguido del nombre del oxoaniéon de acuerdo a la nomenclatura
sistematica y luego el nombre del elemento del cation con su prefijo
separados por la preposicion “de”. El prefijo que se antepone al nombre del
oxoanion no debe confundirse con el prefijo que corresponde al nombre del
oxoanion. Para ello se emplean otros prefijos multiplicativos que se indican a

continuacion:

Nimero de aniones poliatomicos prefijo:

2 bis
3 tris
4 tetrakis

5 pentakis

Nomenclatura Tradicional:

Se coloca el nombre del oxoaniéon de acuerdo a la nomenclatura tradicional y
luego el nombre del cation de acuerdo a la nomenclatura tradicional. Si el
cation presenta un estado de oxidacion, se interpone la preposicion “de” y si
posee dos estados de oxidacion recuerde que se emplean los sufijos oso ¢ ico,

omitiéndose en este ultimo caso la preposicion “de”.
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Sales Acidas

Nomenclatura Sistematica:

Se coloca un prefijo que indica el nimero de aniones poliatdmicos que contiene
el compuesto, seguido del nombre del hidréogeno anion de acuerdo a la
nomenclatura sistematica y luego el nombre del elemento del cation con su
prefijo separados por la preposicion “de”. prefijo[nombre del hidrogeno anion

(sistematico)] de prefijo[nombre del elemento del cation]

Ejemplos:

Ba(HS), bis[hidrogeno sulfuro] de bario.

MgHPO, hidrogeno tetraoxofosfato(V) de magnesio.
KH2POs; dihidrogeno trioxofosfato(IIl) de potasio.
Pb(H,AsO4), bis[dihidrégeno tetraoxoarseniato(V)] de plomo.

Nomenclatura Tradicional:

Se coloca el nombre del hidrogeno anion de acuerdo a la nomenclatura
tradicional y luego el nombre del cation de acuerdo a la nomenclatura
tradicional. Si el cation presenta un estado de oxidacion se interpone la
preposicion “de” y si posee dos estados de oxidacion recuerde que debe agregar

las terminaciones correspondientes.

Sales Basicas

Nomenclatura Sistematica:
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Colocar el nombre de los aniones (anién mono o poliatdmico e hidréxido) en
orden alfabético y de acuerdo a la nomenclatura sistematica precedidos por los
prefijos correspondientes y luego el nombre del elemento del catién con el

prefijo correspondiente.

Recuerde que el nimero de oxidacién del cation debe aclararse entre paréntesis
y en nimero romano, como es usual si presenta mas de un estado de oxidacion.
prefijo[nombre del anion(sistematica)] prefijo[hidroxido] de prefijo[nombre del

cation].

Ejemplos:

MgCI(HO) Cloruro hidréxido de magnesio.
Znl(HO) Hidréxido ioduro de zinc.

PbNO;(HO) Hidroxido trioxonitrato de plomo (II).

Nomenclatura Tradicional:

Colocar el nombre del aniéon de acuerdo a la nomenclatura tradicional seguido
de la palabra basico con un prefijo que indique el nimero de aniones hidroxidos,
y luego el nombre del catiéon de acuerdo a la nomenclatura tradicional (es
decir empleando, si corresponde, los sufijos 0so o ico cuando sea necesario), en

este ultimo caso se omite la preposicion “de”.
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Ejercitacion:

Es posible que algunos de los compuestos quimicos siguientes, no tengan
existencia en la naturaleza o importancia industrial. El objetivo es que el alumno
se familiarice con este tipo de nomenclatura, y siguiendo las reglas que se

establezcan, obtenga la formula o el nombre de cualquiera de ellos.

1. Formular los siguientes compuestos quimicos:

1. Sulfuro acido de litio
2. Hidroéxido plumbico
3. Oxido de hierro(III)
4. Sulfato de aluminio
5. Acido hipobromoso
6. Oxido de cobre (IT)
7. Anhidrido nitrico

8. Cloruro de amonio
9. Acido sulfarico
10.Hidréxido de sodio
11.0xido de silicio(TV)

12.Anhidrido bromoso
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13.0xido de azufre(VI)
14.Hidruro de calcio
15.Sulfuro de hidrégeno
16.Acido clorhidrico
17.Fluoruro de hidrégeno
18.Amoniaco
19.Cloruro de hierro(II)
20.Sulfuro de plata
21.Carburo de calcio
22.Hidroéxido de calcio
23.Hidroxido de litio
24.0xido de calcio
25.Bromuro de cinc
26.Acido nitrico
27.0xido de plomo(IV)
28.Acido perclérico

29.Acido sulfuroso
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30.0xido de cinc

31.Acido clorico

32.Sulfato de sodio

33.Nitrato potasico

34.Clorato de calcio

35.Anhidrido perclorico

36.Sulfito de cobre(I)

37.0xido de sodio

38.Hidruro de sodio

39.Yoduro de potasio

40.Nitrato de plata

41.Perclorato de litio

42 .Nitrato de plomo(II)

43 .Bromito aurico

44 Perbromato cobaltoso

45.0xido de aluminio

46.Bromuro de sodio
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47.Acido carbonico

48.Nitrito de estano(IV)

49.Sulfato de cinc

50.Peréxido de Magnesio

2. Utilizando cualquier nomenclatura, nombrar los siguientes compuestos:

Cu(OH), PbO
CuO Fe(OH);
CaH, NH.4I
Br,03 Li(OH)
HF P03
CaO FeS
NH,OH Al(OH);
SO, Pb(OH),
Mgl, Cr03
Ca(OH), H,S
CLO, NaF
CaBr; CO;
AlCI; CoCl3
Na(OH) BaH,
Na,O NaCl
HCl AlO3
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OXIDO-REDUCCION

Las reacciones quimicas de 6xido - reduccion (reacciones redox) son aquellas en
las cuales se produce una transferencia de electrones. Son reacciones donde se
producen cambios en el n° de oxidacion de algunas especies.
Oxidacién es un proceso en el cual una especie quimica pierde electrones,
aumentando el n°® de oxidacidén. Reduccion, es un proceso en el cual una especie
quimica gana electrones, disminuyendo el n° de oxidacion.
Para que una sustancia se oxide (pierda electrones) es necesario que se halle en
contacto con otra que se reduzca (gane electrones), es decir, que la oxidacion y
la reduccion deben ocurrir simultineamente y el numero total de electrones
cedido debe ser igual al ganado.
Ej: si en una solucidon acuosa de CuSO;, se introduce un trozo de Fe, éste se
recubre de una capa de cobre metalico, y la solucion de CuSO4 se va
decolorando gradualmente.
El Fe pasa de hierro metélico a i6n hierro (II), proceso en el cual cada atomo de
Fe cede dos electrones:

Fe — Fe?" + 2 e-
El Fe, que es la sustancia que cede electrones, es la sustancia que se oxida y es
el agente reductor.
El 16n cobre se separa de la solucidon como cobre metalico, proceso en el cual
cada 16n cobre gana dos electrones:

Cu* +2e-— Cu®
El Cu?" es la especie quimica que acepta electrones, por lo tanto se reduce y es

el agente oxidante. Sumando ambas ecuaciones:

Fe® + Cu*" — Fe?" + Cu°

Tenemos la reaccidon de reduccion — oxidacidon o redox.
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» Agente Reductor: es la especie quimica (atomo o grupo de atomos o i6n)

que al reaccionar cede electrones, es la especie que se oxida.

» Agente Oxidante: es la especie quimica (atomo o grupo de atomos o i6n)

que al reaccionar gana electrones, es la especie que se reduce.

Equivalente gramo redox: es el mol del agente oxidante o reductor dividido por
el numero de electrones ganados o cedidos durante el proceso de o6xido-
reduccion por cada molécula, &tomo o 16n. Reacciona o se forma 1 equivalente

redox, cuando se transfiere 1 mol de electrones.

En la reaccion de oxidacion del i6n ferroso y el permanganato de potasio en

medio acido, se tienen las siguientes ecuaciones parciales:

Reduccion: MnO4 + 8 HY + 5 e- —» Mn?" + 4 H,O

Oxidacion: 5 Fe*™ — 5 Fe*" + Se-

De esta manera el Eq. gramo de Fe* =mol /1=55,85g/1=5585¢gyel Eq.
gramo del MnO4 =mol /5=118,94/5=23,76 g.

En sintesis: cuando reacciona un mol de MnO4 se ganan 5 moles de electrones,
entonces en 1 mol de MnO4 ™ hay 5 equivalentes redox.

Cuando reacciona 1 mol de Fe*" se liberan 1 mol de electrones, resulta que en 1
mol de Fe*" hay 1 equivalente redox.

Generalmente, cuando un elemento determinado se combina a través de una
reaccion quimica, el nimero de electrones que estd asociado a ¢él, puede ser
mayor 0 menor que su nimero atémico caracteristico. De aqui nace el concepto
de estado de oxidacién o numero de oxidacion. Lo que simplemente significa, el

numero de electrones en exceso o de déficit que se le asigna a un elemento con
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respecto a su numero atomico, cuando forma parte de un compuesto o esta en

forma de 16n, siguiendo ciertas reglas:

1. Si el nimero de electrones asignado a un elemento es mayor que su nimero
atomico, se le confiere una carga formal negativa. Por el contrario, si el nimero
de electrones asignado es menor que su nimero atdmico, se le otorga una carga
formal positiva.

Basado en el ejemplo anterior:

H*Z=1; 1 protén y 0 electron N° Oxid. = +1

Na" Z =11; 11 protones y 10 electrones N° Oxid. = +1

I Z = 53; 53 protones y 54 electrones N° Oxid. = -1

2. En los elementos libres o compuestos formados por un mismo tipo de atomos,
el namero de oxidacidon de todos ellos es cero. Por ejemplo: Na, H», Ss, Pa.

Todos ellos tienen N° de oxidacion = 0.

3. En los iones simples (constituidos por un so6lo tipo de atomos), el N° de
oxidacion es igual a la carga del i6n. Por ejemplo: A", su N° de oxidacion es

+3; Fe™, su N° de oxidacion es +2; Fe™, su N° de oxidacion es +3.

4. El N° de oxidacion del oxigeno es generalmente —2, cuando forma parte de un
compuesto; excepto en los siguientes casos:
e Cuando forma parte de compuestos llamados peroxidos, donde hay enlace
O-O. En este caso el N° de oxidacion asignado para el oxigeno es —1.
e Cuando el oxigeno se combina con fluor (elemento mas electronegativo

que el oxigeno), el N° de oxidacion asignado para el oxigeno es +2.
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5. El N° de oxidacion asignado para el hidrogeno es +1 en la mayoria de los
compuestos. La tnica excepcion es en los hidruros, donde el hidrogeno se une a
elementos menos electronegativos que €l. Por ejemplo: hidruro de sodio (NaH),

en estos casos el N° de oxidacion asignado para el hidrogeno es —1.

6. Los N° de oxidacion de los diferentes elementos que conforman una molécula
deben coincidir con la carga total de esa molécula. Es decir, la suma de los N°
de oxidacion de los diferentes 4&tomos que la constituye debe ser igual a la carga

total de la molécula. De aqui podemos deducir lo siguiente:

e En las moléculas neutras, la suma de los N° de oxidacion de los atomos
que la forman debe ser igual a cero. Por ejemplo, H,O, el N° de oxidacion
del H es +1, como hay dos H, contribuye a la molécula con carga +2. El
N° de oxidacion del O es —2 y la molécula contiene s6lo un O; por lo
tanto la suma de +2 + (-2) = 0, que corresponde a la carga de una

molécula neutra.

e En los iones que estdn formados por mas de un tipo de elemento, la suma
de los N° de oxidacion de todos los elementos debe ser igual a la carga
que posee el i6n. Por ejemplo, el i6n dicromato, cuya formula es Cr,O772.
Los 7 oxigenos contribuyen con una carga aparente de —14, luego el Cr
debe aportar con una carga aparente de +12, como los 4tomos de Cr son 2,

cada uno tendra un N° de oxidacidon de +6: Sea Cr = x

2x—14=-2
CrOy*: 2x=412
=46

En muchos casos el valor del N° de oxidacién corresponde a la valencia de un

elemento, pero son conceptos diferentes. Valencia de un elemento es el numero

128



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 6

de enlaces simples que puede formar un atomo; o bien, el nimero de atomos de
hidrogeno con que puede combinarse; es un numero absoluto, no hay un signo
asociado a ¢l. En cambio, el nimero de oxidacion representa la carga aparente
que tiene un atomo en un compuesto dado, y corresponde a un mayor o menor
numero de electrones asociado a €l, seglin las reglas mencionadas anteriormente.
Este numero puede ser positivo o negativo, dependiendo de la
electronegatividad del atomo en particular. Por ejemplo, H,O, la valencia del
oxigeno es 2 y su N° de oxidacion es —2; En el 6xido de fltor, F,O, la valencia
del oxigeno es 2 y su N° de oxidacion es +2, porque el fllor es mas
electronegativo que el oxigeno, entonces se le asigna 1 electrén mas a cada fltior
con respecto a su N° atomico y el oxigeno queda deficiente de esos 2 electrones.
El 4tomo de sodio (Na, cuyo valor de Z = 11) es neutro y tiene un electron (1 e-)
en su ultimo orbital (estado inicial). Cuando reacciona con agua (H,O) para
formar hidréxido de sodio (NaOH) e hidrégeno molecular (H,), pierde este
electron y se transforma en i6n sodio (Na), que corresponde al estado final

segun la siguiente ecuacion:

2Na” + 2H,0 2Na' + 20H + H,

La pérdida de 1 e- se llama oxidacion. Una semirreaccion de oxidacion esté
siempre acompafiada por una disminucion en el N° de electrones del elemento
que esta siendo oxidado. La disminucion del N° de electrones asociado con ese
atomo, trae como consecuencia un aumento del N° de oxidacién (es mas
positivo).

Los electrones cedidos por los dos atomos de Na se combinan con dos
moléculas de H,O para formar una molécula de H, gas y dos iones OH". La
ganancia de electrones por los hidrogenos del agua se llama reduccion. Una

semirreaccion de reduccion esta siempre acompaifiada por un aumento del N° de
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electrones asociados con el elemento que esta siendo reducido. Hay disminucion
del N° de oxidacion.

Los electrones en una reaccion de este tipo son captados por las especies
quimicas que se reducen a la misma velocidad con que son cedidos por las
especies que se oxidan: es decir, cuando ocurre una oxidacion, hay siempre una
reducciéon. Estos son sistemas acoplados, en que ambos procesos se realizan
simultdneamente.

El compuesto que contiene el elemento que capta los electrones y, por lo tanto,
su N° de oxidacion disminuye; es decir, se reduce se llama agente oxidante. En
este ejemplo es el H,O.

El compuesto que contiene el elemento que cede los electrones; por
consiguiente, su N° de oxidacién aumenta; es decir se oxida se llama agente

reductor. En este ejemplo es Na°.

Agentes Oxidantes: K,Cr,O7, KMnO4, HNOs, H,0,, Oy, Cly, I....
Agentes Reductores: H»S, H, Na®, Mg®, SO,, H,SO:s....

Se reduce, semirreaccion de reduccion

| l

S |

onidado -+ BI’E‘C.'LICJ.GD reducido + Boxidado

e B T

Agente Se oxida, semirreaccion de oxidacion
Oxidante Agente

Reductor

Toda reaccion redox puede dividirse en dos etapas: una etapa de oxidacion y una

etapa de reduccion. Para nuestro ejemplo sera:
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2Na" — 2Na + 2e [ x2 (semirreaccion de oxidacion)
Agente Producto
Reductor oxidado

2H20 + 26 — 2H, + 20H  (semirreaccién de reduccion)

Aggnte Producto
Oxidante reducido

El nimero de electrones participantes en cada una de estas etapas es el mismo,
ya que los electrones que cede el reductor son captados por el oxidante.

Una de las ventajas de descomponer la reaccion de oxido-reduccion en las
semirreacciones de oxidacion y de reduccion es para balancear la ecuacion

quimica. Para lo cual existen dos métodos:

* Método del ion-electron

1) Escribir la reaccion no balanceada.

2) Dividir la reaccion general en dos hemirreacciones balanceadas, una
para la oxidacion y otra para la reduccion.

3) Balancear los elementos a un lado y otro de las hemirreacciones,
incluyendo el O y H.

4) Balancear los atomos de O agregando moléculas de agua en el lado
opuesto de la reaccion y luego balancear los atomos de H agregando
H".

5) Balancear las cargas de las hemirreacciones agregando electrones del
lado donde se encuentren la mayor cantidad de cargas positivas.

6) Multiplicar ambas hemirreacciones por coeficientes que permitan
igualar la cantidad de electrones cedidos y ganados.

7) Sumar las dos hemirreacciones y simplificar cuando los componentes

se repitan a un lado y otro de la reaccion final.
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* Método del N° de oxidacion

1) Escribir la ecuacion sin balancear.

2) Asignar los nimeros de oxidacion a todos los elementos de la reaccion
y verificar de que manera cambian durante el proceso.

3) Elegir coeficientes que igualen el incremento en el nimero de
oxidacion de las sustancias que se oxidan con la disminucién del
nimero de oxidacidn de las sustancias que se reducen.

4) Balancear los elementos restantes.

Ejercicios:

1. Las reacciones quimicas que implican transferencias de electrones entre

reactivos se denominan:

a) Reacciones redox.
b) Reacciones electronicas.
c¢) Reacciones de transferencia electronica.

d) Reacciones de oxidacion-reduccion.

2. Una oxidacion tiene lugar cuando (2 correctas):
a) Se ganan electrones.
b) Se pierden electrones.

c) El estado de oxidacion del &tomo aumenta (se hace mas positivo).

d) El estado de oxidacion del &tomo disminuye (se hace mas negativo).
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3. Una reduccion tiene lugar cuando (2 correctas):

a) Se ganan electrones.
b) Se pierden electrones.
c) El estado de oxidacion del &tomo aumenta (se hace mas positivo).

d) El estado de oxidacion del &tomo disminuye (se hace mas negativo).

3. Un agente oxidante (2 correctas):

a) Toma electrones de otra sustancia.
b) Da electrones a otra sustancia.
c¢) Se oxida.

d) Se reduce.

5. Un agente reductor (2 correctas):

a) Toma electrones de otra sustancia.
b) Da electrones a otra sustancia.
c¢) Se oxida.

d) Se reduce.

6. En una reaccion redox (2 correctas):

a) El agente oxidante es la sustancia que se reduce.
b) El agente oxidante es la sustancia que se oxida.
c) El agente reductor es la sustancia que se reduce.

d) El agente reductor es la sustancia que se oxida.
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7. (Qué relacion existe entre el niumero de electrones implicados en una
oxidacion y el namero de electrones implicados la reduccion simultdnea?
a) Ninguna.
b) Los dos nimeros son siempre iguales.
¢) El nimero implicado en la reaccidon de oxidacidon siempre es mayor que
en la reduccion.
d) El nimero implicado en la reaccidon de oxidacidon siempre es menor que

en la reduccion.

8. El nimero de oxidacion de un elemento es:
a) Su numero de grupo.
b) El numero total de sus electrones de valencia.
c) 0
d) 1

9. La suma algebraica de los numeros de oxidacion de los d&tomos de un
compuesto es:

a) Siempre cero.

b) Siempre -1.

c¢) Siempre +1.

d) Puede ser cualquier nimero.

10. Cual es el nimero de oxidacion del bromo en KBrOs:

a) -1
b) -5
c) +5
d) +7
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11. Cuales son los numeros de oxidacion del H, O, y P, respectivamente, en

H3PO4Z

a) -1,-2,+7
b) +1,-1,+5
c) +1,-2,+5
d) +1,-2,+3

12. En la reaccion 2 HNO, +2 HI a 2NO + I, + 2 H;O, de los reactivos, que

atomos son oxidados y reducidos respectivamente

a) O,1
b) N
c) N, I
d) N, O

13. De las siguientes cudl (cuales) es (son) reacciones redox:
a) Hba2H
b) 2020,
¢) H,+Cl, a2 HCI1
d) HCI + NaBr a HBr + NaCl

14. De las siguientes reacciones /cudles son reacciones redox?:

a) H,O + SO; a H,SO;

b) N, + O, a2 NO

¢) H,+Cl, a2 HCI1

d) 2 NaBr + Cl, a 2 NaCl + Br;
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15. ;Qué es incorrecto en la siguiente reaccion? 2 CI'+2 Br = Cl, + Br:
a) Nada.
b) Nadie es oxidado.
c¢) Nadie es reducido.
d) El cloro no puede se oxidado.

e) El bromo no puede ser oxidado.
EQUILIBRIO QUIMICO

Un gran nimero de reacciones quimicas son reversibles. Al comienzo de las
mismas, los reactivos se convierten en productos, tan pronto como se forman
estos ultimos comienza el proceso inverso, es decir los productos (ahora
reactivos) forman moléculas de reactivos (ahora productos) hasta llegar a un
equilibrio dinamico donde las cantidades de ambos componentes de las reaccion
permanece constante.

Entonces el equilibrio quimico se alcanza cuando:

“Las velocidades de las reacciones directas e inversa se igualan y las

concentraciones netas de reactivos y productos permanecen constantes”

Si bien en el estado de equilibrio no se observan cambios visibles del sistema, a
nivel molecular existe una gran actividad debido a la que moléculas de reactivo
forman moléculas de producto, y estas a su vez reaccionan para dar moléculas
de reactivos.

Este proceso puede representarse con la siguiente reaccion reversible:

aA +bB — cC+dD
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Donde a, b, ¢, y d son los coeficientes estequiométricos de los reactivos y
productos.

Si realizamos la relacion:
[C]ex [D}
[A4]° x [B]’

Obtenemos una constante de equilibrio “K” a una temperatura determinada.
Esta ecuacion es la expresion de la ley de accion de masa propuesta por el

Noruego Cato Guldberg y Peter Waage en 1864 que dice:

En una reaccion reversible en equilibrio ya una temperatura constante la
relacion (division) entre las concentraciones de los productos elevadas a sus
respectivos coeficientes estequiométricos sobre las concentraciones de los
reactivos elevadas a sus respectivos coeficientes estequiométricos da como

resultado un valor constante llamado constante de equilibrio.

S1 K <1, se favorece la formacion de reactivos.

S1 K > 1, se favorece la formacion de productos.

PRINCIPIO DE LE CHATELIER

""Si un sistema en equilibrio es perturbado, el sistema evoluciona para
contrarrestar dicha perturbacion, llegando a un nuevo estado de

equilibrio"
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Algunos de las variables que pueden modificar el estado de equilibrio son las

siguientes:

Concentracion:

- A mayor concentracion en los productos, el equilibrio tiende a desplazarse
hacia los reactivos para compensar la reaccion (el equilibrio se va hacia la
izquierda).

- A mayor concentracion en los reactivos, el equilibrio tiende a desplazarse

hacia los productos (el equilibrio se va hacia la derecha).

Presion:

- La presion solo afecta a aquellos productos o reactivos que se encuentran
en fase gaseosa.

- A mayor presion, el equilibrio tendera a irse a donde hay menor nimero
de moles. De acuerdo con la ley general del estado gaseoso

PV=RnT que implica que, a mayor numero de moles, mayor presion.
Temperatura:
En la temperatura se debe de considerar su entalpia (H°):
I. Si H es positiva, la reaccidon es endotérmica.
II. Si H es negativa, la reaccion es exotérmica

- A mayor presion, el equilibrio tenderd a irse a donde hay menor niimero

de moles. De acuerdo con la ley general del estado gaseoso.
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- Si una reaccion es endotérmica, al aumentar la temperatura, el equilibrio
se desplazara hacia la derecha (mayor formacion de productos).
- Si una reaccion es exotérmica, al aumentar la temperatura, el equilibrio se

desplaza hacia la izquierda (mayor formacion de reactivos)

Llamaremos Q a la nueva situacion después que modificamos algunas de las

variables antes enumeradas, entonces si:

Q>K lareaccion se desplazara hacia la izquierda hasta que Q = K.

Q <K lareaccion se desplazara hacia la derecha hasta que Q = K.
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Unidad 7: Estequiometria.

ESTEQUIOMETRIA. LEYES PONDERALES DE LAS
COMBINACIONES  QUIMICAS. LEYES  VOLUMETRICAS.
CALCULOS MEDIANTE EL USO DE ECUACIONES QUIMICAS.

ESTEQUIOMETRIA

La estequiometria estudia las relaciones cuantitativas en las reacciones

quimicas, es decir, la relacion entre los reactantes y los productos.

Recordar que para cualquier calculo estequiométrico es necesario que la
ecuacion quimica se encuentre correctamente balanceada, por ello
recomendamos repasar los conceptos de ecuacion quimica y balanceo de las
mismas, antes de realizar los ejercicios propuestos en el presente capitulo.

Repasaremos algunos conceptos de combinaciones quimicas:

LEYES PONDERALES DE LAS COMBINACIONES QUIMICAS.

Ley de la conservacion de la masa o de LAVOISIER: La suma de las masas
de las sustancias reaccionantes, es igual a la suma de las masas de las

sustancias resultantes de la reaccion, o también llamados productos.
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Ley de las proporciones constantes o de PROUST: Cuando dos o mas
elementos (o compuestos) se unen para formar un mismo compuesto lo

hacen siempre en una proporcion fija en relacion a sus pesos.

Ley de las proporciones multiples 0 de DALTON: Las cantidades de un
mismo elemento, que se combinan con una cantidad fija de otro, para formar

varios compuestos, estan en la relacion de numeros enteros sencillos.

MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES.

u.m.a: Es la masa de la doceava parte del atomo de carbono.

luma.=1,6710%*g 1 g=6,02 10* u.m.a.

Masa atomica: Es la masa de un atomo, medido en u.m.a.

Masa molecular: Es la masa de una molécula, medida en u.m.a.

Atomo-gramo: Es la cantidad de masa de un elemento que contiene el NA (ver

mas adelante) de 4&tomos. Es la masa atomica expresada en gramos.

Mol o molécula-gramo: Es la cantidad de sustancia que contiene el NA de

moléculas. Es la masa molecular expresada en gramos.
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LEYES VOLUMETRICAS.

Ley de AVOGADRO: Volimenes iguales de gases distintos en las mismas
condiciones de presion y temperatura, contienen el mismo numero de moléculas.
Numero o constante de Avogadro (NA): Es el nimero de moléculas de cualquier

gas contenidas en 22,4 L a 0°C y a 1 atmosfera de presion.

NA = 6,02 - 1023

Ejercicios:

1. ;/Cual es la masa de una molécula de agua?

2. Ordenar de mayor a menor el nimero de moléculas que contienen:

a) 1,24 x 10** moléculas de oxigeno.

b) 32¢g de H,O.

¢) 67,2 litros de nitrogeno 0°C y a 1 atm.
d) 14 g de NH;.

e) 1,7 moles de cloro.

3. (Cuantos atomos de hierro poseen 72 mg de hierro?

4. Un gramo de un compuesto quimico posee 3,34 x 10** moléculas ;Cual es la

masa molecular del compuesto?

5. ¢Cuantos atomos poseen 96 litros de oxigeno a 0°C y a 1 atm?
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GASES. SUS LEYES.

Ley de BOYLE - MARIOTTE. Relacion entre Py V.

00000 0000000000000 000000000000000000000000000000000000000000000000000000000

A temperatura constante, el volumen ocupado por un gas es inversamente

proporcional a la presion a que es sometido.

Presion
atm

I I I I "

v 2v 4v
Volumen
Esta ley se puede expresar como:
P-V=cte

0 también como:

Pl -VI=P2-V2=cte

Esto ocurre siempre que la temperatura y el niimero de moles sean constantes,
siendo P1 y V1 la presion y el volumen en las condiciones /, mientras que P2 y

V2 son la presion y el volumen en las condiciones 2.
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Ejercicios:

1. Las presiones de los gases se pueden expresar en unidades de mm de Hg,

atm, torr y kPa.

Atmosfera Pascal Bar milibar | mmHg=torr

1 101300 1.013 1013 760

Efectu¢ las siguientes conversiones:

a) 749 mm de Hg a atm.
b) 5,67 atm a mm de Hg.
c¢) 123 mm de Hg a torr.
d) 678 mm de Hg a KPa.
e) 920 kPa a atm.

f) 750 kPa a Pa.

2. Un gas, a temperatura constante, ocupa un volumen de 45 L a la presion de

2,7 atm. ;Qué volumen ocupara si la presion pasa a ser de 7 atm?

3. Determina a qué presion debe someterse un gas que ocupa 56 L a 2 atm si

queremos que tenga un volumen de 10 L sin variar la temperatura.

4. Suponga que un buzo recolecta muestras en un lecho submarino a una
profundidad de 12 m y exhala una burbuja cuyo volumen es de 10 ml. Si la
presion a esa profundidad es de 2,2 atm, ;Cual serd el volumen de esa
burbuja cuando llega a la superficie del mar?. (Suponga que en el recorrido la

T permanece constante).
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5. Se desea comprimir 15 litros de oxigeno, a temperatura ambiente y una
presion de 30 kPa, hasta un volumen de 500 mL. ;Qué presion en atmosferas

hay que aplicar?

6. Un tubo de acero contiene cinco litros de helio a la presiéon de 20 atm.

(Cuantos globos podrian inflarse si su capacidad es 3 litros a 1,3atm?

Leyes de CHARLES - GAY - LUSSAC. Relacion entre Py T. Relacion entre T
y V.

A presion constante, el volumen ocupado por un gas es directamente

000000
000000 OOGS

proporcional a la temperatura absoluta a la que se encuentra.

00 0 0000000000000 000000000000 000000000000 00000000000000000000000000000000000

Volumen -

v

Temperatura
en Kelvin
V=cte-T
tambien:
Yy V2
Ty T
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A volumen constante, la presion de un gas es directamente proporcional a la

temperatura absoluta a la cual se encuentra.

P=cte-T
También
P _P;
Ty 71>

Nota: Esta ley explica por que se debe medir la presion de los neumaticos

apenas el vehiculo comienza a circular, ya que después de un largo recorrido la

temperatura de las ruedas se eleva, aumentando la presion.

Ejercicios:

1. Un globo se infla con He hasta un volumen de 3,7 litros a 19°C. Si se saca
el globo a la calle en un dia frio (T = -2°C), ;qué volumen tendra el globo

en esas condiciones?

2. Al calentar un recipiente que estaba a 80°C, la presion del gas que contiene

pasa de 1,5 a 6,7 atm. ;Hasta qué temperatura se ha calentado?

3. Se tiene 34 litros de un gas a 100°C, si se triplica la temperatura a 300°C

a) ¢(Cuadl serd su nuevo volumen?

b) /Y si se eleva a 450°C?
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4. Cuando se expone un envase de aerosol al fuego se corre el peligro de
explosion. Si una lata de desodorante a presion, se encuentra a 3,5 atm a
22°C y se arroja al fuego donde el envase llega a una temperatura de 402°C,
(Cual sera la presion de la lata a esta temperatura? El limite de tolerancia
de presion de la lata es de 5500 mm Hg ;Que probabilidad hay de que

explote?

Ecuacion general y ecuacion de estado de los gases ideales.
Si en un proceso varian la P y el V, manteniendo la T constante, y seguidamente
varian la T y el V, quedando la P constante, la aplicacion sucesiva de las leyes

de Boyle-Mariotte y de Charles-Gay-Lussac proporciona la expresion:

P V,_P, V,
iy 1>

Denominada ecuacion general de los gases ideales, aplicable a procesos en los
que varian simultaneamente la presion, el volumen y la temperatura.

En condiciones normales (1 atm y 273 K), un mol de un gas ideal ocupa un
volumen de 22,4 L.

Asi resulta que:

Po Vo _1latm 22,4 1l/mol 0,082 atm L _ R
Tir 273,16 K K mol

Este valor es valido en cualquier condicion, aunque se haya deducido en el caso

de condiciones normales. Se acostumbra representar por R y se conoce
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como constante de los gases ideales. Por tanto, para 1 mol de gas, se puede

escribir:
P-V=R:T

en general, para un nimero n de moles:

PV =mn RT

Que se conoce como ecuacion de estado de los gases ideales.

Ejercicios:

1. Calcular el nimero de moles que contiene un gas que ocupa un volumen de

4,1 L a25°Cy 736 mm de Hg de presion.

2. Una cantidad de gas ocupa un volumen de 7,8 L a 25°C y 745 mm de Hg de

presion, ;qué volumen ocupara en condiciones normales?

3. Determinar el nimero de moles de amoniaco (NH3), que contiene 100 g de

este gas y su volumen en condiciones normales.

4. Si se tienen 24 litros de gas a una presion de 3 atm y a una temperatura de

367°C. (A cuantos moles corresponden?

5. Una cierta masa de gas ocupa 6,4 L a latm de presion y 32°C. ;Cual sera el

volumen que ocupara la misma cantidad de gas a 2atm y 327°C?
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6. Un recipiente de 40 ml contiene N, a 32°C y 0,9 atm; otro de 50 ml contiene
He a 25°C y 0,4 atm. Determinar el nimero de moles, de moléculas y de

atomos de cada recipiente.

7. Calcula la masa molecular de un gas, sabiendo que 454 g del mismo ocupan,

a 40°C y 3040 mm Hg de presion, un volumen de 6,1 L.

8. Un matraz de 14 litros, al que se ha hecho previamente el vacio, se llena de
oxigeno gaseoso. Si la temperatura es 34°C y la presion 751 mmHg.

(Cuantas moléculas de O, contiene el matraz?

9. Un gas ocupa 67 ml a la presion de 912 mmHg y a la temperatura de 300K.
(Qué presion ejercerd cuando su volumen sea de 12 ml y la temperatura

227°C.

10.Un dia frio, una persona aspira 450 mL de aire a -10°C y 756 mmHg. ;Qué
volumen ocupard este aire en los pulmones, donde la temp? es de 37°C y la

presion de 752 mmHg?

REACTIVO LIMITANTE

No siempre que se realice una reaccion quimica en un laboratorio se partird de
las cantidades estequiométricas exactas, muchas veces tenemos mayor cantidad

de algunos de los reactivos.

00000 0000000000000 000000000000000000000000000000000000000000000000000000000

Reactivo limitante se llama a la sustancia que esta en menor proporcion
molar respecto a la relacion estequiométrica, es decir el reactivo que se

consume primero.

00 0000000000000 000000000000 0000000000000 00000000000000000000000000000000000

e000ceccccccce
00000 cccccce
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LOS CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS SIEMPRE SE REALIZAN
TOMANDO COMO REFERENCIA EL REACTIVO LIMITANTE, QUE AL
CONSUMIRSE COMPLETAMENTE IMPIDE QUE LA REACCION QUIMICA
SIGA TRANSCURRIENDO

RENDIMIENTO DE UNA REACCION

Rendimiento teorico: cantidad de producto que se obtendra si reacciona

todo el reactivo limitante, es decir es el rendimiento maximo.

Rendimiento real: cantidad de producto que se obtiene en una reaccion.

Es menor que el rendimiento teorico.

Rendimiento porcentual: proporcion del rendimiento real con respecto al

rendimiento teorico.

. Rendimientodela reaccion
% de rendmiento= X 100

Rendimiento teodrico

Porcentaje de pureza: Es el porcentaje de un compuesto o elemento

especifico en una muestra impura.
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Es practicamente imposible tener una sustancia que sea absolutamente pura, atin
los mejores reactivos tienen impurezas. En los reactivos que se venden
comercialmente estan especificadas, no solamente la cantidad de impurezas sino
cuales son las mismas. La pureza de los reactivos se da como porcentaje, si se
dice que un reactivo tiene 90 % de pureza, eso significa que por cada 100 g que
se tomen habra sélo 90 g que corresponden al reactivo y 10 g son de impurezas.

No se puede hacer un célculo estequiométrico con un reactivo que esté impuro,
porque estariamos haciendo el célculo como si todo lo que agregamos, fuera

reactivo puro, cuando en realidad no lo es.

Ejercicios Combinados:

1. A partir de la siguiente ecuacion:

2 H,S(g) + 3 Ox(g) =2 2 SOx(g) + 2 H2O(g)
Calcule:
a. Los moles de O, necesarios para reaccionar con 0,72 moles de H,S.
b. Los litros (a CNPT) de SO, producidos a partir de 0,72 moles H5S.
c. Los gramos de H,O obtenidos a partir de 0,72 moles H,S.

2. A partir de la descomposicion de la piedra caliza (CaCOs3)

CaCO; > CaO + CO,
Calcular:
a) (Cuantos gramos de CaCOj seran necesarios para obtener 4,2 moles de
oxido de calcio
b) ¢(Cuantos litros de didéxido de carbono, medidos en CNPT, se desprenden

en esta reaccion?
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3. Calcular el n° de atomos y moles que hay en:
a. 87.30gde K
b. 785.4 mg de Cu
c. 65.98 g de Cl,.

4. Calcular los gramos que hay en 0.7 moles de Ca y en 7 milimoles de Cu.

5. Si se agregan 678mM de Aluminio a un recipiente con acido clorhidrico
(suponer exceso) /cuantos moles de sal se forman? ;cudntos gramos de

hidrogeno gaseoso? ;cuantos d&tomos de H?

6. Calcular el n° de moles y de 4tomos que hay en:
a) 54 mg de H
b) 19.97 g de Na
c) 41.76 mg de Br,.

7. Al reaccionar acido clorhidrico con hidroxido de aluminio, indicar:

a. ;Cuantos gramos de acido se necesitan para neutralizar 13 moles de
hidréxido de aluminio?
b. ;Cuantos gramos de cloruro de aluminio se obtienen?

c. (Cuantas de moléculas de agua se obtienen?

8. El cloro gaseoso desplazara al i6n bromuro de una disolucion acuosa de
bromuro potasico para formar cloruro de potasio acuoso y bromo acuoso.
Escribir la ecuacién quimica para esta reaccion. ;Qué masa de bromo y

cloruro de potasio serd producida si sufren la reaccion 4,6 litros de cloro?
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9. Dejamos reaccionar completamente 97.0 g de propano, Cs;Hg, con exceso de
oxigeno, O,, para formar CO; y agua. Escribir la ecuacion balanceada para

esta reaccion. {Qué masa y volumen de oxigeno reaccionara?

10.Hallar la masa de cloro que se combinara con 31,4 litros de hidrogeno para

formar cloruro de hidrégeno.

H:+ Cl.=2HCI

11.EI 4cido fluorhidrico, HF (ac) se lo suele utilizar para el grabado del vidrio, ya

que ataca los silicatos que lo componen:

NazSi0s(s) + 8HF(ac) =H:SiFs(ac) + 2NaF(ac) + 3H20(g)

a) (Cuantos moles de HF se requieren para disolver 5,7 moles de salicilato
de sodio Na:Si0s en esta reaccion?

b) (Cuéntos gramos de NaF se forman cuando 2,8 moles de HF reaccionan
de este modo?

¢) (Cuantos gramos de Na:SiOs se pueden disolver por 13g de HF?

12.El sulfuro de cinc sélido reacciona con acido clorhidrico para formar una
mezcla de cloruro de cinc acuoso y sulfuro de hidrégeno, H,S. Escribir la
ecuaciéon quimica para esta reaccion. ;Qué masa de sulfuro de cinc se

necesita para reaccionar con 6,69x10?> moléculas de HCI?

13.La fermentacion de la glucosa, CsHi120s, produce alcohol etilico, C-:HsOH, y
COa:

CsHi1206 22C2HsOH + 2CO:
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a) (Cuantos moles de CO:se producen cuando 120 milimoles de CsHi20s

reaccionan de esta manera?

b) (Cuantos gramos de Ce¢Hi20s se necesitan para formar 2,41 x 10*

moléculas de C:HsOH?
¢) (Cuantos litros de CO: se forman cuando se producen 9,63 x 10%

moléculas de C:HsOH?

14.;Qué masas de cloruro de cobalto (II) y fluoruro de hidrégeno se necesitan
para preparar 4,7 moles de fluoruro de cobalto (II), segun la siguiente

reaccion?

CoCl12+ 2HF = CoF2+ 2HCI

15.Considerar la reaccion:
4NHs+ 502= 4NO + 6H20
Por cada 201,6 litros de NH3
a) /cuantos moles de O, se necesitan?

b) ;/cuantos moles de NO se producen?

¢) /cuantos moles de H,O se producen?

16.Si se combinan 1,06 moles de FeCls con 0,624 moles de Na,CO; ;Cual es el

nimero maximo de moles de Fe,(COs); que se pueden formar?
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17. La efervescencia que se produce cuando una tableta de un antiacido se
disuelve en agua, y se debe a la reaccion entre el bicarbonato de sodio,

NaHCO3, y el acido citrico, H3C6H5O7:
3NaHCOs(ac) + H3CsHsO7(ac) =3C02(g) + 3H20(1) + NasCsHsO7(ac)

(Cuantos gramos de CO: se producen cuando reaccionan 8§10 g de NaHCO:s

con 589 g de acido?

18.;Cuantos gramos de NHspueden prepararse, a partir de 85,5 gramos de N2y
17,3 gramos de H2?
N2+ 3Hz2 = 2NH;s

19.El titanio, el cual se utiliza para fabricar motores y estructuras de aeroplanos,

se puede obtener a partir del didxido de titanio por el proceso siguiente:

3TiOx(s) + 4C(s) + 6Cla(g) = 3TiCla(s) + 2CO: (g) + 2CO(g)

Se agregan: 4.15 g de TiO2, 5.67 g de C y 6.78 g de Cl. Suponga que la
reaccion procede hasta ser completa como se ha escrito. ;Cudntos gramos de

tetracloruro de titanio se producen?

20.El carburo de silicio, un abrasivo, se hace por reaccion de dioxido de silicio

con grafito:
Si02 + 2C = SiC + 2CO

Mezclamos 377 g de SiO2y 255 g de C. ;Si la reaccidon procede en todo lo

posible, qué reactivo quedara sin reaccionar? ;Cuanto quedara de é1?
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21.Se hacen reaccionar 2,3 g. de Mg con 5 g. de cloruro aurico:

3 Mg+ 2 AuCl; > 3 MgCL, +2 Au

Calcular:

a) /Qué masa de Au se obtiene?

b) /Qué masa del reactivo excedente queda sin reaccionar?

22.El superoxido de potasio, KOz, se emplea en mascaras de respiracion para

generar oxigeno.

4KO2(s) + 2H20(1) = 4KOH(s) +302(g)

Si se mezclan 0.15 mol de KO:2y 0.10 mol de H20, ;cudl es el reactivo

limitante? ;Cuantos litros de de oxigeno se pueden producir?

23.El contenido de hemoglobina en la sangre es aproximadamente 15.5 g/100 ml
de sangre. Si la masa molar de la hemoglobina es 64.5 g/mol, y hay 4 4tomos
de hierro en una molécula de hemoglobina. ;Cuantos atomos de hierro hay

en los 6L, aproximadamente, de sangre de un adulto?

24 .El porcentaje de rendimiento para la reaccion:

PCl:+ Cl2=PCl1s

Es del 91,5 %. ;Qué masa de PCls se obtendra si reacciona 56.7 g de PCls con

exceso de cloro?
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25.El metanol, CH3sOH, se prepara industrialmente a partir de una reaccion
catalitica en fase gaseosa:

CO(g) + 2H2(g) = CHs0H(g)

En una prueba en el laboratorio, se mezclaron 35.4 g de CO y 10.2 g de Ho.
(Cuantos gramos de metanol se pudieron producir en una reaccion completa?

(Cuadl reactivo queda sin consumir al final de la reaccion? ;Cuantos gramos
de ¢l quedan?

26.El porcentaje de rendimiento para la siguiente reaccion realizada en

disolucidn en tetracloruro de carbono es 73.0 %:

Br:+ Cl2= 2BrCl1

(a) {Qué cantidad de moles de BrC1 se formaria de la reaccion de 0.025

moles de Br2con 0.033 moles de C12?

b) (Qué cantidad de Br2 queda sin cambios?

27.Se parte de 25 g de hierro (pureza 60%) y de 45 g de acido sulfurico (pureza

91%) para obtener sulfato ferroso e hidrogeno.

a) (Qué masas de hierro y de 4cido sulftrico reaccionan?

b) /Qué reactivo estd en exceso?

¢) (Qué masa de hidrogeno se obtiene?
28.La aspirina (acido acetilsalicilico) se prepara por calentamiento del acido

salicilico. C7HeOs, con anhidrido acético. C4sHeOs. El otro producto es acido
acético, C2H40Oo.
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C7H6Os3 + CsHsO3 = CoHsOs+ C2H40O2

(Cuadl es el rendimiento tedrico (en gramos) de aspirina (CoHsO4), cuando se
calientan 7898mg de 4cido salicilico con 17689mg de anhidrido acético? Si
el rendimiento real de aspirina es 8970mg. ;cudl es el rendimiento porcentual

de la reaccion?

29.;Cuantos gramos de Na:SOs se podrian producir a partir de 333g de NaCl

con un 91,7 % de pureza?

2NaC1 + H2SOs=Na2S04 + 2HC1

30.El oxido de etileno, C2H4O, utilizado para esterilizar material de laboratorio,
se sintetiza con un rendimiento del 81,8 % por reaccion de la

etilenbromhidrina, C:HsOBr, con hidroxido sodico:

C>HsOBr + NaOH = C:H4O + NaBr + H.0

Si partimos de 789 g de etilenbromhidrina ;cual sera la produccion de 6xido

de etileno, si el rendimiento de la reaccion es del 85.1 %?

31.El nitrato de plata solido sufre descomposicion térmica para formar plata
metalica, dioxido de nitrégeno y oxigeno. Escribir la ecuacion quimica para
esta reaccion. De la descomposicion de una muestra de 0.722 g de AgNOsse
obtuvo una muestra de 0.443 g de plata metalica. ;Cudl es el porcentaje de

rendimiento de la reaccion?
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32.Calcular la cantidad de gramos de caliza (CaCO; impuro), cuya riqueza en
carbonato de calcio es del 76,2 % que se necesita para obtener; por reaccion
con un exceso de HCI, 45,7 L de CO, en CNPT. Escribir y balancear la

ecuacion quimica correspondiente.

33.Una muestra de 234 mg de Cu se disolvio en H>SO, . La reaccion es:

Cu+2 H,SO4 = CuSO4 + S0, +2 H,O

La solucion obtenida se evapor6 a sequedad. Se obtuvieron asi 543mg de

CuSO04. ;Cuél es el % de rendimiento del proceso?

34. Calcular cuantos litros de hidrogeno gas, medidos a 298 Ky 725 mm de Hg

de presion, habra que combinar con nitrégeno para obtener 30 g de amoniaco.
35. Calcula la masa de acido clorhidrico necesaria para reaccionar totalmente

con 40 g de cinc. Determinar el volumen de hidrogeno, medido a 20°C y 825

mm de Hg de presion, que se desprendera.
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Unidad 8: Termodinamica.

INTRODUCCION. REACCION ESPONTANEA. CAMBIOS DE
ENERGIA EN LAS REACCIONES QUIMICAS. ENERGIA LIBRE.
COMPUESTOS DE ALTA ENERGIA. CINETICA QUIMICA. ORDEN
DE REACCION. ENERGIA DE ACTIVACION. CONCEPTO
GENERAL DE CATALIZADOR.

INTRODUCCION

La termodindamica se encarga de estudiar la energia de un sistema en todas sus
expresiones.

Entendemos por energia la capacidad de un sistema para realizar un trabajo,
producir una fuerza, generar movimiento o calor. Es una abstraccidon matematica
aplicada a las propiedades de los sistemas fisicos, y se manifiesta de diferentes
formas (calor, luz, movimiento, etc.).

En general se clasifica a la energia en, energia cinética y energia potencial. La
energia cinética corresponde a la energia utilizada para producir movimiento,
mientras que la energia potencial es aquella almacenada en un sistema dado.

La energia cinética puede manifestarse a través de diferentes tipos de
movimientos generados en el sistema, por ejemplo, rotacion, traslacion,
vibracion, etc.

La energia potencial acumulada en un sistema puede transformarse y
manifestarse de manera diferente, por ejemplo, una pelota de tenis en la sima de

una pendiente acumula energia potencial, ya que se encuentra atraida por la
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fuerza de gravedad de la tierra, cuado dicha pelota comienza a rodar por la
pendiente hacia abajo, la energia potencial se transforma en energia cinética y
calor. De esta manera comprobamos que la energia puede transformarse.

Las unidades para los valores de energia son el Joule (J) y las calorias (cal),

donde 1 J = 1Kg m%*/ s? y una cal = 4,184 J.

Sistema y entorno

Un sistema es una pequefia porcion definida del universo, y todo lo que lo rodea

se denomina entorno. La suma de ambos componentes constituye el universo.

SISTEMA + ENTORNO = UNIVERSO

Los sistemas pueden ser abiertos, es decir aquellos que no se encuentran
delimitados fisicamente y que pueden intercambiar materia y energia con el
entorno, o cerrados, cuando solo intercambian energia, pero no materia.
También existen los sistemas aislados que no intercambian energia ni materia
con el entorno, aunque son muy poco comunes.

La energia que posee un sistema determinado se denomina “energia interna” y
puede ser tanto potencial como cinética. Cuando un sistema cerrado libera
energia, el entorno la absorbe y cuando el sistema aumenta su energia,
necesariamente la toma de su entorno. Esto se relaciona con lo que establece la

primera ley de la termodindmica:

PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA: La energia no se crea ni se

destruye, solo se transforma. La energia del universo es constante.
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Aplicando los conceptos aprendidos en la primera ley de la termodindmica
podemos obtener una féormula para la variacion de la energia en un sistema
determinado. El cambio de energia del sistema puede expresarse como la

diferencia entre el valor final y el valor inicial de energia del sistema.

AE sistema = E final sistema — E inicial sistema

También podemos expresar la variacion de energia en funcion de la energia del

entorno y la energia del universo.

AE sistema = - AE entorno

AE sistema + AE entorno = (

La primera ecuacidn nos muestra que, si la energia del sistema disminuye,
aumenta la del entorno y viceversa, si la E del sistema aumenta, disminuye la del
entorno. La segunda ecuacion nos muestra que la energia del universo siempre
se mantiene constante.

Las reacciones quimicas constituyen ejemplos de sistemas en los cuales varia la
energia, en este caso la E final esta representada por la energia de los productos
y la E inicial por la energia de los reactivos. Tomemos como ejemplo la

formacion de agua a partir de oxigeno e hidrogeno gaseosos:

En esta reaccion se libera energia, por lo tanto, el agua posee menor E que los
reactivos Oz (o) y Hz (9, como consecuencia la variacion energia interna del

sistema sera negativa.
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La reaccion reversa, la generacion de oxigeno e hidrogeno gaseosos a partir del

agua, necesita energia, la cual obtiene de su entorno,

Cuando un proceso libera energia se lo denomina “exotérmico” y cuando toma
energia del entorno se lo llama “endotérmico”. Cuando el sistema no puede
intercambiar calor con el entorno, el proceso se denomina cambio adiabatico, y
cuando el calor absorbido por el sistema es igual al calor liberado por el mismo,
el proceso se denomina cambio isotérmico.

El cambio en la energia interna de un sistema puede asociarse a la ganancia o
perdida de calor, o a la produccion de trabajo por parte del sistema para con el

entorno o la produccién de trabajo del entorno sobre el sistema.

AEsistema =q +w

Donde q representa el calor, y w representa el trabajo. De esta manera cuando
ambas magnitudes son el resultado de una accién del entorno sobre el sistema su
signo sera positivo, y viceversa cuando el sistema entregue calor o produzca

trabajo sobre el entorno el signo serd negativo (Tabla 7.1).

Tabla 7.1: Magnitudes adoptadas por q y w segun las diferentes condiciones que

afecten el sistema o el entorno.

Proceso Magnitud | Signo
Trabajo del sistema sobre el entorno w -
Trabajo del entorno sobre el sistema w +
Calor absorbido por el entorno q -
Calor absorbido por el sistema q +
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ENTALPIA

La entalpia (H) es un término que representa la ganancia o pérdida de calor por
parte de un sistema durante un proceso, que ocurre a presion constante. Este
término tiene una amplia utilizacion ya que la mayoria de los procesos ocurre a

presion constante, la presion atmosférica de la tierra.

AH = qp
El término q, representa el calor liberado o absorbido por el sistema cuando este
se encuentra a presion constante.
El cambio de entalpia esta representado por la aferencia entre la entalpia final y
la entalpia inicial del sistema.

AHsistema = H final sistema — H inicial sistema

Para una reacciéon quimica AH esta representada por la diferencia entre la

entalpia de los productos y la entalpia de los reactivos.

AH = H productos — H reactivos

Por ejemplo, la entalpia de reaccion de formacion de agua liquida, a partir de

oxigeno e hidrogeno gaseosos, se plantea de la siguiente manera:

Oz +2 Hy (g - 2 H0

AH =H moq - (H o2 G Hm (g))
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Cuando en una reaccidon quimica se libera energia junto con la formacion de
productos, la entalpia de la reaccidon es negativa, y llamamos a esta reaccion
exotérmica. Cuando durante la reaccion para la formacion de productos es
necesario tomar energia del entorno, la entalpia es positiva y denominamos a
este proceso reaccion endotérmica.

En general el valor de entalpia para un compuesto determinado suele también
llamarse calor de formacion cuando nos referimos al calor absorbido o liberado
para obtener dicha sustancia. Cuando los compuestos quimicos se encuentran en
su forma mas estable, a una presion de una atmosfera y a una temperatura de
25°C (298°K) se puede expresar la AH como el “calor de formacion estandar”
(AH®%), estos valores corresponden al cambio de entalpia que acompana la
formacion de 1 mol de esas sustancias a partir de los elementos que la
componen. Los valores de AH® se expresan en KJ/mol y generalmente se los
haya tabulados en los libros o compendios de quimica.

En cuanto a los elementos que se encuentran en su forma mas estable, el valor

de AH® es 0, ya que no se necesita cambios de energia para su formacion.

Caracteristicas de la entalpia.

1. Es una propiedad extensiva, es decir que la AH depende de la cantidad de
reactivos consumidos y de la cantidad de productos formados. Los
coeficientes estequiométricos de los componentes de la reaccion afectan
directamente los valores de AH° de cada uno de ellos. Por lo tanto el
calculo de la AH® de la reaccion se realiza sumando los diferentes AH®: de
los reactivos y productos multiplicados por sus respectivos Coeficientes

estequiométricos. Por ejemplo, para la siguiente reaccion hipotética:
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Donde A, B y C representan a los compuestos y a, b y ¢ sus respectivos
coeficientes estequiométricos, el cambio de calor de formacion de la

reaccion se calculard de la siguiente manera:

AI_Iof reaccion — € AHof = (a AI_Iof A + b AHOf B)

2. El cambio de entalpia para una reaccion es de igual valor, pero de signo
opuesto al de la reaccion inversa. Por ejemplo, la reaccion de formacion
de agua liquida a partir de agua gaseosa requiere la liberaciéon de 88
KJ/mol para la siguiente reaccion:

2 Hzo (g) —======-- 2 HQO ) AHof = -88 KJ/mol

En cambio, la reaccidon inversa requiera la toma de energia por parte del
entorno, en igual magnitud que la reaccion anterior, pero con el signo
opuesto.

2 HZO (1) =======-- 2 Hzo (2) AHof = 88 KJ/mol

3. La variacidn del calor de formacion para una reaccion depende del estado
de agregacion de los componentes de la misma. Esto se debe a que el AH
de una sustancia en estado gaseoso es diferente al de la misma en estado

liquido o sélido.

Ley de Hess: “La entalpia de una reaccion formada por varias etapas o
hemirreacciones se obtiene a partir de la suma de las entalpias de cada

etapa o hemirreaccion”.

Por ejemplo, en la reaccion de formacidon de monoxido de carbono por

combustidon de carbono soélido.

C (S) + 02 (g) —————————————— C02 (g) AHOf = _393‘5 KJ/mOl
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COry - CO o+ "% 0y AH%=283.0 KJ/mol

C (S) + 1/2 02 (g) —————————————— CO (g) AHof: _1 10'5 KJ/mOl

Una forma de averiguar experimentalmente el calor de formacion de una
sustancia es utilizando la calorimetria, lo cual representa la medicion del flujo de
calor producido en una reaccion quimica utilizando un aparato denominado
calorimetro.
Este experimento depende de la “capacidad calorifica” de cada sustancia, que se
define como la cantidad de energia necesaria para elevar en 1 °C la temperatura
del sistema.
La capacidad calorifica se puede expresar en relacion a un mol de sustancia, de
esta forma obtenemos la Capacidad calorifica molar cuyas unidades son
J / mol °C. Cuando expresamos la capacidad calorifica en funcion de la cantidad
de sustancia en gramos obtenemos la capacidad calorifica especifica o calor
especifico, cuyas unidades son J / g °C.
A continuacidn, se muestra una tabla con los valores de los calores de formacion
para algunos compuestos quimicos (Tabla 7.2).

Tabla7.2: Calores de formacion estandar para algunos compuestos quimicos a

25°C y atmésfera. (AH®= Kcal/mol)

Compuesto AH% Compuesto AH% Compuesto AH®%
H,Oq -68.32 NOxy 8.09 HCly -22.60
HQO(g) -57.80 SOz(g) -70.96 AgQO(S) -7.31
COxyg -94.05 SO3(g) -94.45 CuOQy -38.50
COyy -26.42 H,S) -4.82 Fe O3 -196.50
NH3(g) -11.04 HNO3(1) -41.40 NaOH(s) -102.00
NOy 21.60 H>SOq4(g) -193.91 Na,COs) -270.30
CHy(g -17.89 CoHs(e -20.24 CaHiog) -29.81
C8H18(1) -49.82 C2H4(g) 12.50 CH3OH(1) -57.02
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ENTROPIA

La entropia (S) es un término que representa el grado de desorden de un sistema.
Como ya hemos descripto anteriormente los atomos y las moléculas que
constituyen las sustancias quimicas presentan diferentes tipos de movimientos
(rotacidn, vibracion, traslacidon), estos movimientos varian en su intensidad de
acuerdo al estado de agregacion de la materia. Por ejemplo, los movimientos de
las particulas que constituyen un sélido son casi nulos, en cambio las moléculas
de un gas presentan una gran cantidad de movimiento. Podemos decir entonces
que los solidos presentan un mayor orden del sistema, y que este orden
disminuye a media que nos desplazamos por los liquidos y los gases. Esto se
debe a que las fuerzas de atraccion moleculares son mayores en los sélidos que
en los liquidos y los gases.

El desorden del sistema aumenta cuando las particulas que los constituyen son
muchas y poseen gran cantidad de movimiento o se encuentran interaccionando
débilmente entre si.

La entropia, al igual que la entalpia es una funcion de estado, por lo tanto, tiene
un valor numérico y un signo que indica la direccion en la cual ocurre el cambio.
Cuando la S es negativa indica que el desorden del sistema disminuye o el orden
del sistema aumenta, cuando S es positiva indica que el desorden del sistema
aumenta y el orden disminuye.

La variacion de la entropia de un sistema esta relacionada con la entropia del

entorno que lo rodea y con la entropia del universo.

ASsistema = S final sistema — S inicial sistema

ASuniverso = ASsistema + ASentorno > 0
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SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA: “En cualquier proceso

’

espontaneo siempre hay un incremento en la entropia del universo.’

La segunda ley explica porque los procesos espontaneos, tienden a obtener un
estado de menor energia, transformando su energia potencial en energia cinética
o calor liberado al entorno. De esta manera al aumentar el desorden del sistema,
aumenta S del universo, y el calor liberado por el sistema es absorbido por el
entorno, generando un aumento en su entropia y por lo tanto el aumento de la S
del universo. Como conclusion todo proceso espontaneo produce el aumento de
la entropia del universo, lo cual no quiere decir que en todo proceso espontaneo

aumenta el desorden del sistema.

TERCERA LEY DE LA TERMODINAMICA: “La entropia para una
sustancia cristalina pura a una temperatura de 0 K (-273°C, 0 absoluto) es

igual a 0.”

En esta ley se basa el calculo para los valores de entropia de las diferentes
sustancias quimicas, ya que establece que toda sustancia cristalina a un estado
de baja energia del sistema no posee movimientos en el seno de la misma.

De la misma manera que para la entalpia, la entropia puede aplicarse a una
reaccidn quimica y puede expresarse como entropia estandar, las cuales
corresponden a las entropias para las sustancias quimicas que se encuentran a
298 K y 1 atmosfera de presion. Si estas ademas se relacionan a un mol de cada
sustancia se puede calcular la entropia molar estandar, cuyas unidades son J /
mol K.

El cambio de entropia de una reaccion se expresa como la diferencia entre la

entropia de los productos y la entropia de los reactivos.
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AS°® = S° productos — S° reactivos

Asi mismo, los coeficientes estequiométricos de los componentes de la reaccion
afectan al cambio de la entropia. Por ejemplo, para la siguiente reaccion

hipotética:

Donde A, B y C representan a los compuestos y a, b y c sus respectivos
coeficientes estequiométricos, el cambio de la entropia de formacién de la

reaccion se calculara de la siguiente manera:

AS® reaccion = € AS° - (a AS° A+ Db AS° B)

ENERGIA LIBRE DE GIBBS Y ESPONTANEIDAD

Una forma de medir la espontaneidad de un proceso determinado es utilizando
los valores de AS° y AH®, pero existe una expresion que incluye los dos
términos, la energia libre (G). Este concepto fue desarrollado por el matematico
J Willard Gibbs, y que expresa que la energia libre de un sistema esta

directamente relacionada con la entropia, la entalpia y la temperatura del mismo.
G=H-TS

La energia libre es una funcion de estado (KJ / mol) que representa la energia

utilizada por un sistema para producir trabajo, o la energia que se obtiene a

partir del sistema para producir un trabajo en el entorno. La variacion de la

energia libre para un sistema determinado depende de la variacion de la
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entalpia y la entropia del mismo, cuando trabajamos a temperatura constante

obtenemos la siguiente expresion:

AG=AH-T AS

De la misma manera que las otras dos funciones de estado relacionadas con la
termodindmica, la AG también puede expresarse como energia libre de Gibbs
estandar, la cual corresponde a la energia obtenida a partir de sistemas bajo
condiciones normales de presion y temperatura (298 K y 1 atm), esta se
simboliza como G°. Los valores de energia libre estdndar se establecen por
convencién para soélidos y liquidos puros, para gases a 1 atmosfera de presion y
soluciones de concentracion 1M. La G° de los elementos en su estado normal se
considera 0.

También se puede expresar la G° como energia libre estandar de formacion para
una reaccion quimica. La AG°¢ para una reaccion quimica depende de la AG® ¢ de

los productos y reactivos.

o o o
AG freaccion = AG f productos - AG f reactivos

También en este caso la AG°¢ de una reaccion se ve afectada por los coeficientes
estequiométricos de los componentes de la reaccion, de manera tal que para la

siguiente reaccion hipotética la expresion para el calculo de AG® res:

AG® reaccion = € AG? - (a AG®° o+ b AG® B)
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Por lo tanto, podemos obtener las siguientes expresiones de acuerdo al valor y

signo de la AG® reaccion:

o Si AG® eaccion €S negativa la reaccion ocurre de manera espontanea, el
proceso se denomina “exergonico”.

e Si AG® reaccion €S positiva la reaccion no ocurre de manera espontanea,
necesita tomar energia del entorno, el proceso se denomina “endergénico”

®  Si AG° reaccisn €5 1gual a 0 la reaccion se encuentra en el equilibrio.

La magnitud de la temperatura afecta al valor de AG®, de manera que no sélo
depende del valor de AH y AS.

La tabla 7.3 representa el efecto de estos factores sobre la espontaneidad de las
reacciones quimicas (obtenido del libro “quimica la ciencia central” Quinta

edicion, Brown, Le May, Bursten; Editorial Prentice Hall).

Caracteristicas de la
AH || AS AG Ejemplo
reaccion

reaccion espontanea a
- + Siempre negativa todas 2 O3 (g)-------- 302

las temperaturas

reaccion “no”
+ - Siempre positiva espontanea a todas 3 0y (g -~ 2 0s (g

las temperaturas

Negativa a Reaccion espontanea a
temperaturas temp. bajas pero “no”
- - . . ] CaO ) + CO; (g) -—------ CaCOs s
bajas, positiva a espontanea a temp.
temperaturas altas altas.
Positiva a reaccion espontanea a
temperaturas temp altas. pero “no”
+ + . . CaCoO; (s) ======—- CaO () T CO, (2
bajas, negativa a espontanea a temp.
temperaturas altas bajas
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Ejercicios:

1. De la energia libre podemos decir que:

a) No es una funcion de estado.

b) Su variacion es negativa en el caso de tratarse de un proceso no
espontaneo: AG < 0.

¢) Su variacién es positiva en el caso de tratarse de un proceso
espontaneo: AG > 0.

d) En un sistema en equilibrio, no varia: AG = 0.

2. Senala cual de las siguientes afirmaciones es correcta:

a) En un sistema cerrado no pueden producirse transformaciones
exotérmicas.

b) Si tenemos un sistema aislado, todas las transformaciones han de
ser adiabaticas.

c) En los sistemas cerrados no pueden producirse transformaciones
adiabaticas.

d) En los sistemas aislados todas las transformaciones han de ser

endotérmicas.

3. Acerca de la variacién de entalpia que tiene lugar en una transformacion,

podemos decir que:
a) Depende del tiempo en el que transcurre el proceso.

b) Depende de la cantidad de cada sustancia que interviene en la

reaccion.
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¢) Es independiente del nimero de etapas en que el proceso tiene
lugar.
d) Su valor absoluto es diferente segiin se considere la reaccion en un

sentido o en el contrario.

4. Se sabe que la entalpia normal de formacion del amoniaco gas tiene un valor

de: AH = -46 Kj/mol. ;Qué indica esto?:

a) Que es la energia desprendida cuando se unen un atomo de
nitrégeno gaseoso con tres atomos de hidrogeno.

b) Que es la energia que se desprende al formarse un mol de amoniaco
gaseoso a partir de nitrégeno molecular e hidrogeno molecular a
25°Cy 1 atm.

¢) Que la energia total de los tres enlaces N-H que existen en la
molécula de amoniaco es de -46 Kj.

d) Que es la energia necesaria para la formacion de un mol de
amoniaco gaseoso a partir de nitrogeno e hidrogeno en su forma

mas estable en condiciones normales (273°K y 1 atm).

5. Cuando un sistema termodindmico puede intercambiar energia pero no
materia con el exterior, puede definirse desde el punto de vista

termodinamico como:

a) Un sistema cerrado.
b) Un sistema intercambiador de energia.
¢) Un sistema abierto.

d) Un sistema aislado.
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6. Para que un proceso sea espontaneo tiene que cumplirse que:

a) Tiene que ser necesariamente exotérmico.

b) Tiene que evolucionar en el sentido que se produzca un aumento de
entropia.

c) Tiene que evolucionar en el sentido que se produzca una
disminucién de su energia libre.

d) Tiene que producirse a presion y temperatura constantes.

7. La entalpia de formacion de una sustancia se define como:

a) Es la energia que se desprende al formarse un mol de un compuesto
a partir de los elementos que lo componen a 25°C y 1 atm.

b) Es la energia que se intercambia en el proceso de formacion de un
mol de un compuesto en condiciones normales a partir de los
elementos que lo componen.

c) Es la energia que se absorbe o desprende al formarse un mol de un
compuesto a partir de los elementos que lo componen en su forma
mas estable en condiciones normales.

d) Es la energia intercambiada en el proceso de formacion de un mol
de un compuesto a partir de los elementos que lo componen en su

forma mas estable a 298°K y 1 atm

8. A partir de los siguientes datos: AG® (C,Hs) =+ 68,1 Kj/mol; AG°(C,He) =
- 32,9 Kj/mol y AG® (H,) = 0, podemos decir que la reaccion:

CoHa () + Ha (9 2 CoHe (g

a) Transcurre con disminucion de la energia libre de Gibbs.
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b) No es espontanea.
¢) Transcurre con un aumento de la energia libre de Gibbs.
d) Se puede predecir que puesto que en su transcurso hay un aumento

de la entropia se trata de un proceso espontaneo.

9. Para que un proceso sea espontaneo, tiene que cumplir que:

a) La variacion de la energia libre de Gibbs debe ser positiva.
b) La variacion de la energia libre de Gibbs debe ser negativa.
c) La variacion de la entropia debe ser positiva

d) La variacion de la entropia debe ser negativa.

10. Para que un proceso termodinamico sea espontdneo, ha de cumplir que:
a) El valor absoluto de la energia libre de Gibbs debe ser positivo.
b) El valor absoluto de la energia libre de Gibbs debe ser negativo.
¢) La variacion de la energia libre de Gibbs debe ser positiva.
d) La variacion de la energia libre de Gibbs debe ser negativa.

11. Indique cual de las siguientes afirmaciones es cierta:
a) Cualquier proceso real es siempre exotérmico.
b) Los procesos tedricos son siempre irreversibles.

¢) En los procesos teodricos la entropia nunca aumenta.

d) Los procesos reales son siempre irreversibles.

12. Dado el siguiente proceso de disolucion del hidroxido de sodio en agua:
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NaOH ( sélido ) ------ Na" (‘acuoso ) + OH (‘acuoso ): AH = -35 K]

Podemos afirmar de ¢l que:

a) Es un proceso endotérmico y espontaneo.

b) Es un proceso exotérmico y espontaneo.

¢) Es un proceso exotérmico, pero no podemos asegurar que sea
espontaneo.

d) Es un proceso exotérmico, y es espontaneo el proceso inverso.

13. Una variable extensiva se define como:

a) Aquella que se extiende por todo el sistema.

b) Aquella cuyo valor depende de lo extensa que sea la superficie del
sistema.

¢) Aquella que depende de la masa del sistema.

d) Aquella que no depende de la masa del sistema sino del punto del

mismo en el que se mida.

14. En una reaccion quimica el valor de AH:
a) Variara su valor absoluto segtn el sentido de la reaccion.
b) Variara en funcién del tiempo en que transcurra la reaccion.
¢) Es independiente de las etapas que tenga el proceso.

d) Es el calor de dicha reaccidon a volumen constante.
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Unidad 9: Cinética Quimica.

VELOCIDAD DE REACCION. ORDEN DE REACCION. FACTORES

QUE AFECTAN LA VELOCIDAD DE REACCION. ENERGIA DE
ACTIVACION. CATALISIS. MECANISMOS DE REACCION.

VELOCIDAD DE REACCION

El area de la quimica que estudia la velocidad de las reacciones quimicas se
denomina “Cinética quimica”.

La velocidad de una reaccion quimica puede definirse como la variacion de la
concentracion de los reactivos o de los productos en un determinado periodo de
tiempo.

Es decir, se puede expresar la velocidad de una reaccion como la disminucion de
la concentracion de un reactivo en funcidon del tiempo o el aumento de la
concentracion de un producto en funcion del tiempo.

Si esquematizamos una reaccidon simple, donde R representa al reactivo, P al

producto, r y p a sus respectivos coeficientes estequiométricos:

R —» pP

obtenemos las siguientes expresiones para la velocidad de reaccion:

Velocidad = _ _AJR] = A[P]
r At p At
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Donde A[R] y A[P], representan la diferencia entre la concentracion final e
inicial del reactivo y producto respectivamente, y At representa la variacion de

tiempo, es decir:

Velocidad = - (IR] finat = [R] inicia)

([P] final = [P] inicial)

r (tfinal - tinicial) P (tfinal - tinicial)

Por ejemplo, en la reaccion de disociacion del acido clorhidrico en agua:

HCl(ac) + H,0 --- H30+(ac) + Cl_(ac)

La velocidad de reaccion se puede expresar en funcion de la desaparicion de

reactivo:

V=-A [H—Cl@]- = - (.[H_Cl ac) Ifinal = rHCl(a_c)]_inicial)
At t final = t inicial

El signo negativo que precede la reaccion anterior se coloca para que la
ecuacion arroje un resultado positivo, ya que la diferencia entre la concentracién
final e inicial de los reactivos genera un resultado negativo, y la magnitud de la
velocidad de reaccion debe ser positiva.

La velocidad promedio es aquella que corresponde a velocidad calculada para
un intervalo de tiempo determinado (tabla 9.1). La velocidad instantdnea, en
cambio, representa la velocidad en un momento determinado del tiempo (un
instante), esta se obtiene a partir de la linea tangente al punto de interés en la

curva de la grafica de velocidad (Figura 9.1).
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Tabla 9.1: Ejemplo para el calculo de la velocidad promedio para una reaccion

de disociacion del HCI.

Tiempo (s) [HClag] (M) Velocidad promedio (IM/s)
0 0.2000

20x10*
100 0.1800

1.3x10*
200 0.1670

1.1x10*
300 0.1560

9.0x10°°
400 0.1470

8.0x10°°
500 0.1390

6.0x 107
600 0.1330

40x10°
700 0.1290
800 0.1270 20x 107
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También puede expresarse la velocidad de reaccion como, la velocidad de
aparicion de producto, en este caso, el resultado de la diferencia serd positivo

debido a que la concentracion final de producto es mayor a la inicial.

V= A[H;0" o)) = ([H30" (a0)] final_= [H3O" (ac)] inicial)

At tfinal= tinicial

En una reaccion quimica la cantidad de producto aumenta a medida que
disminuye la cantidad de reactivo, por lo tanto, en un momento determinado del
proceso las concentraciones de ambos se igualan, en ese instante la velocidad de
desaparicion de reactivo es igual a la velocidad de aparicion de producto.
Entonces podemos obtener una ecuacion que exprese la velocidad de reaccion

en funcién de la concentracion de reactivos y productos.

V=-A[HCluo] = A [H30" o)
At At
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Debemos tener en cuenta que la estequiométrica de la reaccion afecta
directamente a la velocidad, por lo tanto, las ecuaciones para el calculo de la
velocidad de reaccion deben ser equilibradas con los coeficientes
estequiométricos correspondientes. Por ejemplo, en la reaccion de formacion del
hidroxido de aluminio, una molécula de 6xido de aluminio reacciona para
obtener dos moléculas de de hidréxido de aluminio, por lo tanto, la velocidad de
aparicion del AI(OH); es igual al doble de la velocidad de desaparicion del
ALO;.

ALOj3 ) + 3 Hy0 --- 2 AI(OH); (ac)
V=-2A[ALO; ] = A[AI(OH); (ac)]
At At
Factores que afectan la velocidad de reaccion:
A. Concentracién de los reactivos
B. Naturaleza de los reactivos
C. Temperatura

D. Catalisis

A. Variacion de la velocidad de reaccidn con la concentracion de los

reactivos
La velocidad de reaccion disminuye a medida que la concentracion de reactivos

disminuye y viceversa, aumenta cuando se incrementa la concentracion de los

mismos.
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Esto puede comprobarse en las graficas de velocidad de reaccion (Figura 9.2),
donde la pendiente de la curva disminuye a medida que descendemos hacia

valores de menor concentracion de reactivos.

Figura 9.2: Curva de velocidad de reaccion
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Una forma de estudiar la dependencia de la velocidad con la concentracién es a
través de experimentos donde se varia la concentracion inicial de los reactivos y
se mide la velocidad de reaccion. Por ejemplo, utilizando la reaccion de
formacion del Hipoclorito de sodio, vamos variando las concentraciones
iniciales de cada reactivo para observar los cambios en la velocidad de reaccion.
Es fundamental que la variacion de la concentracion se realice de a un solo
reactivo por vez, mientras la concentracion de los otros reactivos se mantiene
constante, de esta manera puede analizarse por separado el efecto de cada

componente sobre la velocidad de la reaccion.

HCIO() + Na(OH) () --- NaClOe) + H2O
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Tabla 9.2: Cambios en la velocidad de reaccion en relacion a la concentracion de

los diferentes reactivos.

Numero Concentracién Concentracién Velocidad inicial
de Inicial de HClO(q) | Inicial de Na(OH) (a) (M/s)
experimento M) M)
1 0.200 0.010 54x107
2 0.200 0.020 10.8x 1077
3 0.400 0.010 10.8x 10”7

Como se observa en la tabla 8.2, cuando duplicamos la concertacion inicial de
HCIO) y mantenemos constante la concentracion de Na(OH).c), la velocidad
inicial de la reaccidon se duplica. De la misma forma, cuando se duplica la
concentracion de Na(OH) ¢ sin variar la concentracion de HClOg), la
velocidad aumenta de manera proporcional. De los resultados de estos
experimentos podemos concluir que la velocidad de esta reaccion depende de la
concentracion de ambos reactivos elevada, a la primera potencia, ya que al
duplicar las concentraciones la velocidad se duplico en forma proporcional. Esta

dependencia con la concentracion se puede expresar de la siguiente forma:
Velocidad =k [HClO,)] [Na(OH) (a)]

Donde k es una constante de proporcionalidad denominada “constante de

velocidad” y sus unidades son M™! s7!. Esta ecuacion se denomina “ecuacion de

velocidad” y solo puede obtenerse de manera experimental. Podemos despejara

el valor de k a partir de la ecuacion anterior.
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k = Velocidad
[HCIO(ac)] [Na(OH) (ac)]

k = 54x 107" M/s
(0.200 M) (0.010 M)

k = 27x10*M!s!

Podemos comprobar que se obtiene el mismo valor para la constante k
utilizando cualquiera de los otros valores de concentracion de la tabla, del
mismo modo utilizando el valor calculado de la constante k se puede averiguar
la velocidad de reaccidén para cualquier concentracion de los reactivos de esta
reaccion. La constante de velocidad depende de la temperatura y es afectada por

la presencia de un catalizador.

ORDEN DE REACCION:

Las ecuaciones de velocidad para la mayoria de las reacciones quimicas tienen

una estructura general:
Velocidad = k [reactivo 1]™ [reactivo 2]" ...
Los exponentes m y n representan los 6rdenes de reaccion en funcion de cada

componente de la misma. La suma de estos exponentes nos proporciona el orden

general de reaccion. Por ejemplo, en la reaccion de formacion del hipoclorito de
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sodio el orden de reaccion respecto de la [HCIO,)] es igual a 1 y el orden de
reaccion respecto de la [Na(OH) ,¢)] también es igual a 1. Por lo tanto, podemos
establecer que la reaccion de formacion del NaClOg es de primer orden
respecto de HCIO), de primer orden respecto de Na(OH) () y de segundo
orden general, ya que la suma de m+n (1+1) en este caso da como resultado 2.

Como conclusion debemos tener en cuenta que tanto la ecuacién de velocidad
como el orden de reaccidn se obtienen de manera experimental y que el orden

general de la reaccion depende del orden particular respecto a cada reactivo.

Dependencia de la concentracion de los reactivos con el tiempo:

Las ecuaciones de velocidad nos permiten conocer la velocidad de una reaccion
a medida que variamos las concentraciones de los reactivos, estas ecuaciones
pueden convertirse en expresiones matematicas que nos permiten conocer la
concentracion de los reactivos o los productos en un determinado momento del
tiempo durante el transcurso de una reaccion. Estas formulas se obtienen
mediante la aplicacion de calculos matematicos complejos, pero solo
utilizaremos algunas expresiones simplificadas que nos permitan entender los

conceptos quimicos basicos relacionados a la cinética de la reaccion.

REACCIONES DE PRIMER ORDEN GENERAL

La ecuacion de velocidad para una reaccion de primer orden general puede

expresarse de la siguiente manera:

V=- A[A] =k [A]
At

186



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 9

Aplicando calculo matematico podemos obtener una ecuacion, que describa una
funcion lineal respecto al tiempo de reaccién, donde [A]; representa la
concertacion del reactivo en un momento determinado de la reaccién y [A]o

representa la concentracion inicial de A:

In[A] = -k t + In [A]o

y = ax+b

Como observamos en esta ecuacion se describe una funcion lineal donde el
tiempo representa el volar de x, In [A]; el valor de y, k la pendiente de la recta y
In [A]o la ordenada al origen.

De esta expresion podemos obtener la vida media (t ;) de una reaccion, esto es el
tiempo necesario para que la concentracion de un reactivo disminuya a la mitad
de su valor inicial ([A]w. = 12 [A]o). Entonces remplazando el término [A]; por

[A]ws, obtenemos la siguiente expresion:

In _%[Alo_ = -ktl/2
[Alo
In 12 = -kty

ty, =-In1/2 = 0.693
k k

De esta ecuacion podemos concluir que la vida media de una reaccion de primer
orden general es independiente de la concentracion inicial de los reactivos, solo

depende de la constante de velocidad de la reaccion. En una reaccion de primer
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orden general la concentracion de los reactivos disminuye en factores de 2 en

intervalos de tiempo de espaciado regularmente (Figura 9.3).

Figura 9.3: Curva de velocidad de reaccion.

160

[A] ()

Tiempo (s)

REACCIONES DE SEGUNDO ORDEN GENERAL

La ecuacion de velocidad para una reaccion de segundo orden general, en un

solo reactivo A, puede expresarse de la siguiente manera:
Velocidad = k [A]?

Aplicando calculo matematico obtenemos la siguiente ecuacidon para una

funcidn lineal:

1 = kt+ 1

[AlL [Alo
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Trabajando en la ecuacidn anterior obtenemos la expresion para el célculo de la

vida media para una reaccion de segundo orden:

tl/2 = 1
k [Alo

Se puede observar que, a diferencia de las reacciones de primer orden, la vida
media de las reacciones de segundo orden depende de la concentracion de

reactivo.

B. Naturaleza de los reactivos
El estado de agregacion y las propiedades fisicas de las moléculas que
constituyen los reactivos son factores que afectan a la velocidad de la reaccion,
de manera tal que aquellas sustancias que se encuentran disociadas y que poseen
menor energia de interaccion entre moléculas tendran velocidades de reaccion
mas elevadas. Del mismo modo cuando aumentamos la superficie de reaccion de
las sustancias reactantes se ve favorecida la velocidad de la reaccion, un ejemplo
lo constituyen las drogas de uso médico de presentacion particulada o en polvo,
las cuales producen efectos en un lapso menor de tiempo al reaccionar de forma

mas rapida que las drogas en tabletas con menor superficie de reaccion.

C. Temperatura
La mayoria de las reacciones quimicas incrementan su velocidad al aumentar la
temperatura. Esto se debe a que la interaccion entre los reactantes ocurre debido

al aumento de la energia cinética de las moléculas que los componen, estas

producen colisiones entre si obteniéndose como resultado un producto
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intermediario inestable. Posteriormente ante el ingreso de mas energia en el

sistema la reaccidon continuia hasta obtener los productos finales de la misma.

A+B-C —> A-B-C —> A-B+C

Reactivos producto intermediario productos

Por lo tanto, los reactivos deben ganar energia para aumentar la energia cinética
y llegar a un estado de activacion suficiente como para continuar el sentido de la
reaccion hacia la formacion de productos.

El quimico sueco, Svante Arrhenius, sugiridé que las moléculas deben poseer una
cantidad minima de energia cinética para impulsar la reaccion y la denomino
“energia de activacion E,”. La E, representa la energia comprendida entre la
energia inicial de la molécula y el valor maximo de energia antes de producirse
la formacion de productos. Es en este estado de maxima energia donde los
atomos y moléculas adquieren un arreglo espacial determinado, constituyendo
un complejo activado o estado de transicion que favorece la obtencion de los
productos. A continuacion, se representa mediante una grafica las variaciones de
energia durante el transcurso de una reaccion quimica (Figura 9.4).

Figura 9.4: Curva representando la energia de activacion de una reaccion

quimica.

Complejo aclivado

Energln

Sentido de la reaccion
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ECUACION DE ARRHENIUS

Arrhenius demostro que, para la mayor parte de las reacciones, el aumento de la
velocidad de reaccidon con la temperatura no era lineal, y que las constantes de

velocidad variaban de acuerdo a la siguiente ecuacion:

k = Ae -Ea/RT

Donde k es la constante de velocidad, E, la energia de activacién, R es la
constante de los gases (8.314 J/K-mol), T la temperatura absoluta en grados
Kelvin y A es una constante denominada factor de frecuencia, que representa la
periodicidad de las colisiones y la probabilidad de que estén orientadas hacia la
formacion de productos.

Utilizando esta ecuaciéon puede calcularse la E, para una reaccion bajo

determinadas condiciones de temperatura.

D. Catalisis

Un catalizador es una sustancia capaz de modificar la velocidad de una reaccion
quimica sin sufrir alteraciones al finalizar el proceso. Los catalizadores son muy
comunes en las reacciones que intervienen en los diferentes metabolismos del
cuerpo humano, por ejemplo, las enzimas actian facilitando ciertos procesos
metabodlicos necesarios para el funcionamiento normal del organismo.

Los catalizadores pueden intervenir afectando la velocidad de un proceso
quimico mediante la alteracion de los valores del factor de frecuencia A o de la
E, de una reaccion. Por regla general, un catalizador disminuye marcadamente la

E, general de una reaccion quimica, favoreciendo la formacion de productos.
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La figura 9.5 muestra como disminuye la energia activacion de la reaccion

catalizada con respecto a la E, de la reaccion no catalizada.

Figura 9.5: Efecto de un catalizador sobre la energia de activacioén de una

reaccion quimica.

——3in catalisis
—&—con catélisis

Energia

Senttido de la reaccién

Donde Ear representa la energia de activacion para la reaccion no catalizada y
Ea: la energia de activacion para la reaccion catalizada. Se observa una marcada
disminucién de la energia de activacion lo cual aumenta la velocidad de reaccion
favoreciendo la formacion de los productos.

Existen dos tipos de catalizadores, los homogéneos y los heterogéneos. Los
homogéneos se encuentran en la misma fase que los reactivos de la reaccion, por
ejemplo, si la reaccidon ocurre en solucidn, el catalizador se encuentra disuelto en
el seno de la misma. Los catalizadores de tipo heterogéneo se encuentran en una
fase diferente a la de las moléculas que constituyen los reactivos, por ejemplo,
los catalizadores metalicos que catalizan reacciones en fase gaseosa ofreciéndole
una gran superficie de adsorcion donde realizar la reaccion para la generacion de

productos.
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MECANISMOS DE REACCION

La ecuacion para una reaccion quimica determinada solo muestra la cantidad de
reactivos que existen al inicio y los productos obtenidos al finalizar la reaccion.
Pero esta ecuacién no nos proporciona informacion acerca de las etapas
intermedias de la reaccion, ni tampoco como estas se llevan a cabo.

El proceso por el cual tiene lugar una reaccion se denomina “mecanismo de
reaccion”.

La reaccidon general esta compuesta por una serie de reacciones intermedias
denominadas ‘“‘etapas elementales” y cada una de ellas ocurren a velocidades
diferentes. La cantidad de moléculas que intervienen en estas etapas determina
la “molecularidad” de la reaccién elemental. Por ejemplo, cuando solo
interviene una molécula la reaccion se denomina ‘“‘unimolecular”, cuando
intervienen dos moléculas “bimolecular”, cuando son tres las moléculas que
interactuan en la misma reaccion se denominan “termoleculares”.

La velocidad de un mecanismo de reaccion de etapas multiples no corresponde a
la obtenida por la ecuacién de velocidad para la reaccion general, sino que esta
determinada por la etapa elemental mas lenta, es decir, que posee la menor
velocidad de reaccion. Esta etapa se denomina “etapa determinante de la
velocidad” ya que la velocidad a la cual ocurre afecta a la velocidad de la
reaccion general.

Por ejemplo, la reaccion de formacion de COxy)y NOyg) esta constituida por las
siguientes etapas:

Etapal: NO; ) + NO» (g —k_» NO; @ T NO (g (lenta)

EtapaZ: NO; @ T CO (2 K NO, @ T CO, (@ (répida)

General: NO, @ t CO o — > NO @ T CcO, (2
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La etapa 1 corresponde a la etapa limitante de la reaccion, por lo tanto, la
velocidad de la reaccion general y su ecuacion seran iguales a la velocidad y la

ecuacion de dicha etapa limitante. En este caso:

Velocidad = k1 [NO2 (g] [NO2 ()]

Velocidad = k1 [NO; (]

Ejercicios

1. Escribe la ecuacion de velocidad de las siguientes reacciones:

a) NO(g) + Os(g) ---- NOy(g) + Ox(g) st sabemos que la reaccion es de primer

orden con respecto a cada reactivo.

b) 2 CO(g) + Oy --- 2 COxg) s1 sabemos que es de primer orden con

respecto al O, y de segundo orden con respecto al CO.
2. Se ha medido la velocidad en la reaccion: A +2B = C a 25°C, para lo que
se han disefiado cuatro experimentos, obteniéndose como resultados la

siguiente tabla de valores:

Experimento  [Ao] (mol x 1Y) [Bo] (mol xI'Y)  vo(molx I''xs™)

1 0,1 0,1 5,5x 10
2 0,2 0,1 2,2x 107
3 0,1 0,3 1,65 x 107
4 0,1 0,6 3,3x10°

Determina los 6rdenes de reaccion parciales y total, la constante de velocidad y

la velocidad cuando las concentraciones de A y B sean ambas 5,0 x 102 M.

3. Lavelocidad para una reaccion entre dos sustancias A y B viene dada por:
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Experimento  [Ag] (mol x I'")  [Bo] (mol x I"')  vp (mol x I'! x s71)

1 1,0x 1072 0,2x 107 0,25x 107
2 1,0x 1072 0,4x 1072 0,50x 10™*
3 1,0x 1072 0,8x 1072 1,00 x 10°*
4 2,0x 107 0,8 x 107 4,02x 10
5 3,0x 107 0,8x 1072 9,05x 10°*

Determina los 6rdenes de reaccidn parciales y total, la constante de velocidad y

la velocidad cuando [A] = 0,04 M y [Bo] = 0,05 M.
4. Completa la siguiente tabla correspondiente a una reaccion: A +B ----C a
25°C, la cual es de primer orden respecto de B y de 2° orden respecto de A.

Completa la tabla justificando de donde has obtenido los valores:

Experimento [Ao] (mol x I'")  [Bo] (mol xI'!)  vo (mol x 1! x s71)

1 0,1 0,1 5,5x 10°
2 0,1 2,2x 107
3 0,1 1,65x 107
4 0,1 0,6

5. Los datos de la tabla siguiente pertenecen a la reaccion:

CO (g + NOz (g ---- COz (9 + NO (g

en donde vemos como varia la velocidad de la misma en funcion de las

diferentes concentraciones iniciales de ambos reactivos.

Experimento [CO]y (M) [NOz]o (M) vo (mol/l x h)
1 3x10* 0,4x10* 2,28 x 1078
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2 3x 10 0,8 x 10 4,56 x 10
3 3x 10 0,2x 10 1,14 x 10°
4 6x 10 0,4 x 10 4,56 x 10
5 1,8x 103 0,4x10* 13,68 x 10°8

Determina el orden de reaccion, la constante de velocidad y la velocidad cuando

[COJo=0,01 M y [NO:]o = 0,02 M.

6. La destruccion de la capa de ozono es debida entre otras a la siguiente
reaccion: NO + O3 --- NO, + O, . La velocidad que se ha obtenido en tres
experimentos en los que se ha variado las concentraciones iniciales de los
reactivos ha sido la siguiente:

Experimento [NO]o (M) [Os3]o (M) vo (mol/l xs)

1 1,L0x10° 3,0x10° 6,6x107
2 1,0x10° 9,0x10° 1,98 x 10*
3 3,0x10° 9,0x 10° 594 x10*

Determinar la ecuacion de velocidad. Calcular el valor de la constante de

velocidad.

7. Justifica razonadamente cudl de las siguientes afirmaciones es correcta. Para
iniciar el proceso de combustion del carbdn, éste debe calentarse previamente
porque:

a) La reaccion de combustion es endotérmica.
b) Se necesita superar la energia de activacion.
c¢) La reaccion de combustion es exotérmica.

d) La reaccidon de combustion no es espontanea a temperatura ambiente.

8. a) Define velocidad de una ecuacion quimica;
b) Senala, justificando la respuesta, cual/es de las siguientes propuestas

relativas a la velocidad de reaccion son correctas.
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10.

I) Puede expresarse en mol™! x s7!.

1) Puede expresarse en mol x I'! x s7!.

IIT) Cuando adiciona un catalizador, la velocidad se modifica.

IV) Su valor numérico es constante durante todo el tiempo que dura la
reaccion.

V) Su valor numérico depende de la temperatura a la que se realiza la

reaccion.

Contesta a las siguientes preguntas:

a) ¢Cual es el concepto de velocidad de reaccion?

b) (En qué unidades se expresa?

c) ¢Qué factores influyen en la velocidad de una reaccion?

d) ¢Por qué un catalizador aumenta la velocidad de una reaccion?

Dadas las siguientes proposiciones indicar, justificando la respuesta, cuales

son verdaderas y cuales son falsas. Cuando se afiade un catalizador a un

sistema:

a) La variacidon de entalpia de la reaccion se hace mas negativa, es decir, la
reaccion se hace mas exotérmica y por lo tanto mas répida.

b) La variacion de energia estandar de Gibbs se hace mas negativa y en
consecuencia aumenta su velocidad.

¢) Se modifica el estado de equilibrio.

d) Se modifica el mecanismo de la reaccion y por ello aumenta la velocidad

de la misma.
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Unidad 10: Soluciones

CONCEPTO. SOLUTO 'Y  SOLVENTE. CLASIFICACION.
SOLUCIONES NO SATURADAS, SATURADAS Y
SOBRESATURADAS. PROCESO DE DISOLUCION. FACTORES QUE
AFECTAN LA SOLUBILIDAD. UNIDADES DE CONCENTRACION.
PROPIEDADES COLIGATIVAS.

CONCEPTO

Una solucion o disolucidn es un sistema homogéneo (constituido por una

sola fase) formado por dos 0 mas sustancias que no reaccionan entre si.

SOLUTO Y SOLVENTE

Se suele distinguir dos partes constituyentes de las disoluciones: el soluto y el
solvente. En general se denomina solvente a la sustancia que se encuentra en
mayor proporcion y es la que permite la disolucion de o de los solutos, que son
los compuestos en menor proporcion. El agua es considerada como el solvente

universal, y por lo tanto las soluciones acuosas son las mas conocidas.

198



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 10

CLASIFICACION

Existen diferentes criterios para clasificar a las soluciones:

» Segun su capacidad para disolver un soluto:

e Solucion Saturada: es aquella que contiene la maxima cantidad de soluto,
que una determinada cantidad de disolvente puede disolver a una

temperatura especifica.

e Solucion no Saturada: es aquella que posee una menor cantidad de

soluto, que la necesaria para llegar a su punto de saturacion.

e Solucion Sobre Saturada: es aquella que contiene mas soluto, que el que
puede existir en una solucion saturada. Son extremadamente inestables,
pequefias vibraciones o un pequefio aumento de soluto, desencadena el
proceso de cristalizacion, donde se produce la precipitacion de la cantidad

de soluto en exceso.
Preguntas:
1. ;Después de precipitar el exceso de soluto de una soluciéon que inicialmente
era sobresaturada, y separar las fases por filtracion, la fase liquida que queda,

que tipo de solucion es?

2. La solubilidad de una determinada sal es de 32g cada 100 g de agua, a una

temperatura de 20° C. La solubilidad de la misma se eleva a 54 g cada 100 g
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de agua si la temperatura es de 80° C. Responder verdadero o falso,

suponiendo que se agrego 43 g de la misma sal a 100 g de agua:

a) A 20° C tengo una solucion sobresaturada.
b) A 80° C tengo una solucion saturada.

c) A 20° C tengo una solucion insaturada.

d) A 80° C tengo una solucidn insaturada.

e) A 20 ° C tengo una solucion saturada.

f) A 80° C tengo una solucidn sobresaturada.

( S6lido en Sélido. Ej. Acero.

Solido en Liquido. Ej. Agua con sal.

Sélido en Gas. Ej. Polvo en el aire.

» Segun su estado de agregacion Liquido en Liquido. Ej. Alcohol y agua.
(Soluto-Solvente) < Liquido en Sélido. Ej. Amalgamas.

Liquido en Gas. Ej. Aire himedo.

Gas en Solido. Ej. Hidrégeno en platino.

Gas en Liquido. E;j. Nitrégeno en agua.

\ Gas en Gas. Ej. Aire.

» Segun las caracteristicas de disociacion del soluto:

e Electroliticas:

Son soluciones de compuestos i6nicos o polares en disolventes polares.
Los solutos se disocian en disolucion para formar iones.

Pueden disociarse completamente (electrolitos fuertes).
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Pueden disociarse parcialmente (electrolitos débiles).

Son disoluciones que conducen la electricidad.

e No electroliticas o Moleculares:
Son disoluciones de compuestos covalentes en disolventes no polares.
Los solutos no se disocian.

Son disoluciones que no conducen la electricidad.

» Segun el tamaiio de las particulas del soluto:

e Soluciones Verdaderas, < 10 amstrong
e Soluciones Coloidales, 10-10000 amstrong.

e Dispersiones Groseras, > 10000 amstrong.

Las disoluciones verdaderas son transparentes, las particulas de soluto no son
visibles, atraviesan filtros y membranas. No precipitan si se las deja en reposo.
Las dispersiones groseras o suspensiones son turbias, las particulas de soluto
pueden ser visibles a simple vista y no atraviesan filtros ni membranas y tienden
a sedimentar si se dejan reposar un tiempo.

Las disoluciones coloidales o coloides son a menudo opacas, aunque pueden ser
transparentes. Las particulas pueden ser visualizadas solo con ultramicroscopios,
estas atraviesan los filtros comunes, pero no las membranas y no sedimentan si
se las deja reposar. Las particulas presentan movimientos cadticos, irregulares
en zig-zag llamado movimiento Browniano. Ademas, presentan efecto Tyndall
que se evidencia cuando se ilumina a un coloide con un haz de luz,
visualizdndose como pequefios puntos luminosos.

Las particulas coloidales, también llamadas micelas o fase dispersa, pueden ser

solidos, liquidos o gaseosos como asi también, el disolvente o fase dispersante.
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Veamos algunos ejemplos:

Disolvente o Soluto o fase Tipo de coloide Ejemplo
fase dispersa
dispersante
Sélida Solida Sol sélido Perla
Solida Liquida Emulsion sélida Manteca
Soélida Gaseosa Espuma solida Malvavisco
Liquida Liquida Emulsion Mayonesa
Liquida Solida Sol Soluc. de almidén
Liquida Gaseosa Espuma Crema batida
Gaseosa Liquida Aerosol Niebla
Gaseosa Solida Humo Smog
PROCESO DE DISOLUCION

Durante el proceso de disolucién, las particulas de soluto se dispersan en el
disolvente, ocupando posiciones que estaban ocupadas por moléculas del
disolvente.

La facilidad con que las moléculas del soluto reemplazan a las de solvente,

depende de la fuerza relativa de tres tipos de interacciones:

e Interaccion Disolvente-Solvente.
e Interaccion Soluto-Soluto.

e Interaccion Disolvente-Soluto.

Muchas veces se dice que lo semejante disuelve a lo semejante. Cuando
intentamos disolver un compuesto apolar en agua (que es polar), tenemos que
las interacciones soluto-soluto son relativamente débiles y las solvente-solvente

mayores que las atracciones soluto-solvente, por lo tanto, la solubilidad es nula o
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escasa. Si por el contrario utilizamos un solvente apolar, las atracciones
solvente-solvente son mas débiles permitiendo el proceso de disolucion con
mayor facilidad.

Se suele describir al proceso de disolucion en tres etapas:

1. Separacion de las moléculas del solvente.
2. Separacion de las moléculas del soluto.

3. Mezcla de las moléculas de solvente y soluto.

Este proceso puede ser endotérmico o exotérmico:

e Sila atraccion soluto-solvente es mayor que la atraccion solvente-solvente
y que la atraccion soluto-soluto, el proceso sera favorables o exotérmico.
e Si la atraccidn soluto-solvente es mas débil que las atracciones solvente-

solvente y soluto-soluto, el proceso de disolucion sera endotérmico.

Otro punto a tener en cuenta durante el proceso de disolucion es el orden de las
moléculas. En estado puro las moléculas de soluto y solvente presentan un orden
mas o menos regular en el espacio tridimensional. Cuando se mezclan, aumenta
el desorden molecular que favorece la solubilidad de la sustancia, incluso si el

proceso es endotérmico.

Proceso de Solvatacion

El agua es una molécula polar que posee un polo positivo y uno negativo.
Cuando un compuesto i6nico como el cloruro de sodio se disuelve en agua se
rompe la red tridimensional de iones del compuesto (soluto), es decir aumenta el

desorden molecular. Se dice que los iones Na* se “solvatan”, en este caso toma
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el nombre de hidratacién, donde moléculas de agua con su polo negativo
orientado hacia el cation lo rodean por completo. De igual manera ocurre con el
ion CI, pero en este caso, las moléculas de agua interaccionan con su polo
positivo. La hidrataciéon (solvatacion) ayuda a estabilizar los iones en disolucion
y evita que los cationes se combinen con los aniones.

d+ O+

Preguntas:

1. ¢(En cual de los siguientes disolventes serd mas soluble el 1,? ;En cual sera

mas soluble el CaCl,?

a) HQO
b) CCly

2. ;En que caso el solvente disolvera al soluto?

a) KClI en H,O.

b) Octano en H,O.

¢) CCls en hexano.

d) H,SO4 en H,O.

e) Acido Palmitico en H,O.
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3. Tenemos un vaso con agua en el que vamos agregando sal comun y agitando
para disolverla. Llegard un momento que no podamos disolver mas; cuando
estemos en dicha situacion diremos que la disolucion se encuentra

Si logramos disolver algo mas de sal de la que podria

disolverse a esa temperatura, diremos que la disoluciéon se encuentra

FACTORES QUE AFECTAN LA SOLUBILIDAD

Temperatura:

Consideremos el caso de la solubilidad de los sélidos en liquidos. En la mayoria
de los casos la solubilidad de los so6lidos aumenta con la elevacion de la
temperatura, no hay wuna correlacion clara entre lo que describimos
anteriormente con respecto a la entalpia del proceso (proceso endo o exotérmico)
y la variacion de la solubilidad con la temperatura. En general el efecto de la

temperatura sobre la solubilidad debe determinarse experimentalmente.

100
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Solubilidad en g de soluto en 100g de agua

0
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En el caso de los gases la solubilidad de estos, a medida que aumenta la
temperatura, en general disminuye. Un ejemplo cotidiano de esto lo vemos
cuando hervimos agua, donde vemos que a medida que la temperatura aumenta

comienzan a desprenderse burbujas de aire que se encontraban disueltas en esta.

Presion:

Esta variable practicamente no tiene influencia en la solubilidad de liquidos y
solidos.

Por el contrario, poseen gran influencia sobre la solubilidad de los gases. La
relacion cuantitativa esta dada por la ley de Henry que establece que la
solubilidad de un gas en un liquido es proporcional a la presion del gas sobre la

disolucion.

Un ejemplo cotidiano donde observamos este fendmeno es cuando destapamos
una botella de gaseosa, al realizar esto disminuimos la presion interna de la
botella liberando una gran cantidad de burbujas debido a que el gas disminuye
su solubilidad.

Cuando un buzo se encuentra a altas profundidades, debido a las altas presiones
existentes posee una mayor cantidad de aire disuelto en su sangre. Si este
regresa a la superficie bruscamente, el aire disuelto en exceso se desprende (ya
que la presion es mas baja) en forma de burbujas, pudiendo generar una embolia

gascosa.
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Solubilidad

He

UNIDADES DE CONCENTRACION

10

UNIDAD 10

e Gramos por litro: Indica la masa en gramos disuelta por cada litro de

disolucién. Tiene la ventaja de ser una concentracion expresada en

unidades directamente medibles:

g/l =

Gramos de Soluto

Un litro de Solucion

o Expresiones porcentuales: Expresan la cantidad de soluto en masa o

volumen en relacion a 100 partes de solucion:

%P/P =

Masa de Soluto

Masa de Solucion

%P/V = Masa de Soluto

Volumen de Soluciéon
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%V/V = Volumen de Soluto X 100

Volumen de Soluciéon

e Molaridad: Es la forma mas frecuente de expresar la concentracion de las
disoluciones en quimica. Indica el nimero de moles de soluto disueltos

por cada litro de disolucion, se representa con la letra M:

M = Moles de Soluto
Un litro de Solucion (L)

e Normalidad:

Equivalentes de Soluto

N =
Un litro de Solucion (L)

El equivalente quimico, equivalente gramo o peso equivalente es la
cantidad de una sustancia que reacciona o sustituye exactamente a 1
atomo gramo de hidrogeno (1,008 gramos), o a medio atomo gramo de
oxigeno (8,000 g). Para calcularlo se divide el peso atobmico (o molecular

si se trata de un compuesto) por su valencia.

e Molalidad: Indica el nimero de moles de soluto disuelto en cada

kilogramo de disolvente:

Moles de Soluto

m =
Masa del Solvente (Kg)
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e Fraccion Molar: es una cantidad adimensional que expresa la relacion
del nimero de moles de un componente con el nimero de moles de todos

los componentes presentes.

., N° de moles de soluto
Fraccion Molar =

N° total de moles

e Partes por millon (p.p.m.): Se utiliza para expresar la concentracion de
disoluciones muy diluidas. Indica el niimero de partes de soluto que hay
en cada millon de disolucidn: es decir, los miligramos de soluto que hay
en cada Kilogramo de disolucion (generalmente suele referirse solamente

a relaciones entre masas).

Preguntas:

1. Si comparamos el valor absoluto de la MOLARIDAD y el de la
MOLALIDAD para cualquier disolucioén, podemos deducir que:

a) La MOLARIDAD es siempre mayor que la molalidad.

b) Si el disolvente es agua siempre son iguales.

c) La MOLARIDAD es mayor que la molalidad solamente cuando se trata
de disoluciones cuyo soluto es gas y su disolvente liquido.

d) La MOLARIDAD solo puede ser mayor que la molalidad cuando 1 litro

de disolucidn contiene mas de 1 kg.
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2. Cuales de las siguientes expresiones de concentracion NO dependen de la

temperatura:

a) Molaridad y molalidad.
b) Molaridad y gramos por litro.
¢) Molalidad y fraccion molar.

d) Ninguna.

Aplicacion: calculo de concentraciones

1. La Urea (PM: 60) es un compuesto organico producido por el organismo
humano a partir de la degradacion de los aminoacidos, constituyentes de las
proteinas. Se determina la concentracion de urea en sangre de una persona,
resultando un valor de 0,042 g % P/V, determinar la concentracion en g/L y

molaridad.

2. (Cuél es el % (P/P) de perclorato de potasio en una disolucion que contiene

27,0 g de perclorato potasio en 345,0 g de agua?

3. Se tienen 287 g de una disolucion de NaCl al 16.45% P/P. La disolucién

tiene una densidad de 1.41 g/ml. Calcular:

a) Molaridad
b) Molalidad
c) %P/V

d) Volumen de la disolucion
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4. (En cudl de las siguientes disoluciones hay mayor cantidad de acido

clorhidrico?
a) 375 ml de una disolucion 2,5 M.
b) 123 ml de una disolucién al 31% P/P y d= 1,14 g/ml.

5. Sila concentracion media de iones K + en el suero sanguineo es de 194mg/I,

la molaridad de dicho 16n K + sera:

a) 0,005
b) 0,05
c) 0,5
d) 19,5

6. Un comprimido de aspirina que pesa 0,65 g contiene 570 mg de acido acetil
salicilico (AAS) y el resto excipientes. Calcular el contenido en AAS en %

P/P.

7. La glucosa (C¢H;206) es un compuesto organico perteneciente al grupo de
los hidratos de carbono, es una de las principales moléculas utilizadas por el
organismo humano como fuente de energia. La concertaciéon normal en
ayunas en sangre varia entre 0,7 y 1,1 g/l. Suponiendo que una persona
posee en ayunas 0,8g/1 de glucosa y después de dos horas del almuerzo se

eleva a 1,3 g/l, calcular la molaridad de ambas concentraciones.

8. ¢Cuantos moles de soluto hay en:

a) 4850 ml de disolucion 2 mM de acido sulfurico.
b) 275 ml de disolucién 0.4 M en hidréxido de sodio?
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9.

10.

11.

12.

13.

Hemos preparado una disolucion de cloruro de magnesio (MgCl,) en agua
disolviendo 23 g de cloruro de magnesio en 95 g de agua, de forma que una

vez completamente disuelta ocupa un volumen de 127ml:

a) Calcular la concentracion en % P/P y en g/l.
b) (Qué concentracion tendran 15ml de esa disolucion?
c) Si evaporamos toda el agua que hay en los 15 ml de disolucion, ;cudnto

gramos cloruro de magnesio se recupera?

Se mezclan 500 ml de disolucion 2M de sulfito de sodio con 200ml de

disolucion 5SM del mismo soluto y 300ml de agua. Calcule la molaridad.

Hallar la normalidad y la molaridad de una disolucién acuosa de hidroxido
de bario que contiene 76,3 g en 3500ml litros disolucion. ;Qué cantidad de

la misma se necesita para preparar 350 ml de una disolucion 0,07 M?

Calcular la molaridad y % P/V de una solucion de cloruro de potasio que se
prepar6 con 500ml de una solucién madre de concentracion 2,9 molar, mas

un llitro de agua destilada conformando un volumen final de 1,5 L.

Se quiere preparar 6 litros de una disolucién de Na,SOy al 35% P/P y una

densidad de 1,14 g/ml a 20°C.

a) (Qué volumen de agua (densidad 1g/ml) y qué masa de sulfato de

sodio se debe mezclar?
b) (Cual es la molaridad de la disolucién preparada?

¢) (En cuantos ml de la disolucion hay 0,0075 moles de Na,SO4?
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14.

15.

16.

17.

Se disuelven 8,25 gramos de cloruro magnesio, 2,72 gramos de sulfato de
calcio y 5,35 gramos de sulfato magnesio en agua, hasta obtener un
volumen total de disolucion de 500 ml. Suponiendo que todas las sales se
disocian totalmente. ;Cual seria la concentracion molar de cada uno de los

iones en la disolucidn final?

Calcule el volumen de H,SO4 que se necesita para preparar 456 ml de una
disolucion 1,5M. Considere que el H,SOy4 tiene una densidad de 1.39 g/ml y
91% de pureza.

En los siguientes enunciados indique con una F si la oracién es falsa y con

una V si es verdadera. Justifique su respuesta.

a) Si se tiene una solucion con una concentracion 34% P/P, eso quiere decir
que se tuvo que disolver una masa de 34 g del soluto en 100 ml del

disolvente (suponga que el disolvente es agua)

b) Si se pesaron 0.89 g de NaCl y se disolvieron en 100 ml de agua, la

concentracion de la disolucion es de 0.89% P/V

c¢) Se pesaron 14.8 g de acetato de sodio y se disolvieron en 125 ml de agua,

por lo tanto, tenemos una concentracion de 11.84% V/V y de 10.59% P/V

d) Se disolvieron 25 ml de un soluto que tiene una densidad de 1.25 g/ml en

200 ml de agua. La concentracion es de 11.11% V/V.
Se mezclan 625 g de una disolucion de HCI al 14 % P/P con 100 g de una

disolucion de HCI al 35% P/P. Hallar la concentracion de la nueva

disolucién en % P/P.
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18.

19.

20.

21.

22.

23.

Se disuelven en agua, 314 g de acido sulfarico (H,SO,) hasta lograr 1 litro
de disolucién cuya densidad es 1.4 g/cm’. Calcular %P/P, molaridad y

molalidad.

Una solucion de 4cido clorhidrico (HCI) posee una concentracion de
35.9 %P/P y tiene una densidad de 1.19 g/ml. Averiguar el volumen de esta
primera disolucion, necesaria para preparar 3000 cm® de una disolucion 3,4

M.

Se disuelven 12 g de hidréxido de sodio en 62g de agua. Sabiendo que la
densidad de la disolucion es 1.09 g/ml, hallar:

a) Porcentaje peso en volumen.

b) Molaridad.

¢) Molalidad.

(Qué volumen de agua habra que afiadir a 200 ml de una solucion de acido
sulftrico al 38%P/P y densidad 1.27 g/ml, para obtener una disolucion 1.7
M?

(Cual es la molaridad de la disolucion obtenida al mezclar 31 ml de una
solucion 0,72 M de cloruro de sodio y agua, hasta un volumen final de 100

ml?

Una disolucion preparada con 64 g de ioduro potasico (KI) y agua hasta
obtener un volumen de 500 ml, tiene una densidad de 1,12 g/ml. Calcular:
%P/P.
Molaridad.
Molalidad.
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24.

25.

26.

27.

La clorofila contiene un 2.72 % P/P de Mg. Suponiendo que hay un atomo
de magnesio por molécula de clorofila. ;Cudl es la masa molecular de la

clorofila?

Se preparan las disoluciones “A” y “B”.

Para la solucion “A” se utilizan 8,34 gramos de metanol en un kilogramo de
agua y para la solucion “B” se utilizan 8.34 gramos de metanol en un
kilogramo de tetracloruro de carbono. A 20°C la densidad de la disolucion
“B” es mayor que la densidad de la disolucion “A”.

(Cuales de las siguientes afirmaciones relativas a estas disoluciones son
ciertas? Efectia los célculos necesarios e indica cuales de las siguientes

afirmaciones son ciertas:

a) Las disoluciones “A” y “B” tienen la misma molaridad.
b) Ambas disoluciones tienen el mismo valor de molalidad.
c¢) Las fracciones molares del metanol en “A” y “B” son iguales.

d) El % peso en peso de metanol es igual en “A” que en “B”.

(Qué cantidad de fosforo contiene el esqueleto humano, sabiendo que por
término medio pesa 11 kilogramos, y que su contenido en fosfato de calcio

es 58%P/P?.

Se disuelven 4579 mg de nitrato de sodio en agua hasta llegar a 750 ml de
disolucion. La densidad de esta disolucion es igual a 1.16 g/ml. Determine
la concentracion:

a) %P/P

b) Molar

¢) Molal
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28.

29.

30.

Para preparar una solucién A se pesa 3,7 g de MgCl, y se completa con

agua hasta un volumen final de 50 ml.

Para preparar la solucion B se toman 15 ml de la solucion A y se llevan a

un volumen final de 25ml.

Para preparar la disolucion C se toman 12 ml de la disolucion B y se llevan
a un volumen final de 50ml.

Calcule la concentracion molar de las soluciones A, By C.

Una disolucién de H,SO4 que contiene 473g de H,SO4 por cada litro de

disolucion tiene una densidad de 1.41 g/ml. Calcule:

a) Molaridad
b) Molalidad
¢) (Qué volumen de la disolucion anterior se debe tomar para preparar 100

ml de una disolucién 0,1M?

Dos soluciones acuosas “A” y “B” de clorato de potasio tienen una

concentracion diferente.

a) (Cuantos gramos de clorato de potasio puro hay en 546 ml de la
disolucion “A”? Se sabe que la densidad de esta solucion es 1,67g/ml y
27 % P/P.

b) (Cudl es la densidad, %P/P y molaridad de la disolucién “B”? Se sabe
que 400 ml de esa disolucion tienen una masa de 504 gramos y que por

cada kilogramo de disolvente hay 2.61 moles de clorato de potasio.
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31.

32.

33.

34.

35.

36.

Tenemos una solucion formada por 12 gramos de etanol (46g/mol) en 78 gr

de metanol (34g/mol). Calcular:

%P/P.
Fraccion molar.

Molalidad del soluto.

Partimos de 400 gramos de una solucion 27 % P/P que después de enfriarla
cristaliza una parte, de modo que la nueva solucion posee una

concentracion de 13%P/P. ;Que masa de soluto cristalizo?

En un matraz aforado de 250 ml se mezclan 150 ml de disoluciéon NaOH de
concentracion 80 g/l con 100 ml de disolucién de NaOH 6 M. Calcular la

concentracion, expresada en g/l y molaridad, de la disolucion obtenida.

Queremos obtener una disolucion 0,08 M de acido fosforico, y la que
tenemos en el laboratorio es 0,32 M. Si partimos de 50 cc de la disolucion

del laboratorio, ;hasta qué volumen debemos diluirla?

Disponemos de 25 ml de HNOs, 16 M. Si se diluyen hasta que ocupen 0,4

litros, ;qué molaridad tendra la nueva disolucion?

Se disuelven 20,0 g de cloruro de calcio en agua hasta completar medio
litro de disolucion. Calcular su Molaridad. Se toman 50 ml de la disolucion
anterior y se le afiade mas agua hasta completar 200 ml. ;Cual sera la

Molaridad de la nueva disolucion?
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37.

38.

39.

40.

Se prepara 1 litro de una disolucion que contiene varias sales, resultando las
concentraciones siguientes: cloruro de potasio 0,10M; cloruro de magnesio
0,20M; cloruro de cromo(IIl) 0,050M e hipoclorito de sodio 0,10M. ;Cual
sera la concentracion de i6n cloruro en moles/L?. Todas las sales se

encuentran disociadas al 100%.

Un vinagre tiene 6.02% P/P de 4cido acético CH3CO,H. ;Cuantos gramos
de 4cido acético hay en una botella de vinagre de 500 mL? Densidad de
1.03 g/ml.

(Cuantos gramos de K, Cr, O seran necesarios para preparar 100 ml de

una disolucién acuosa que contenga 50 mg del ion Cr ; O 7  por ml?

Se mezclan las siguientes cantidades de hidréxido de calcio en un matraz:

e 0435¢g

e 1,55.10 "3 moles.

e 30 ml de una disolucion 0,011 M en esta sustancia.

e 50 ml de una disolucion que contiene 0,61 moles de este compuesto.
Suponiendo que el volumen final de disolucién es de 80 ml y que la

densidad de la disolucion final es igual a 1,053 g/ ml.

Calcule: a) La molaridad de la disolucion resultante.

b) La molalidad de la misma.
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PROPIEDADES COLIGATIVAS

Propiedades de las soluciones que dependen solo del numero de particulas de

soluto y no de la naturaleza de las mismas

Es decir, importa la cantidad de particulas y no si estas son atomos, iones o

moléculas. Las propiedades coligativas son:

e Disminucidn de la presion de vapor.
e Elevacion del punto de ebullicion.
e Disminucion del punto de congelacion.

e Presion Osmotica.

Para el caso de las soluciones no electroliticas (para los problemas no tendremos
en cuenta esto) la concentracion de las soluciones tratadas y estudiadas tiene un
valor < a 0,2 M, ya que, a valores mayores, intervienen otros tipos de

interacciones entre las particulas, que modifican la tendencia esperada.

Tener presente que las soluciones electroliticas tienen la particularidad de
hidrolizarse en solucidn acuosa. Si tomamos como ejemplo al cloruro de potasio

KClI, este en solucion acuosa se hidroliza de la siguiente manera:

Cada molécula de esta sal actuard como dos particulas, concepto fundamental
para entender propiedades coligativas de soluciones electroliticas.

El cloruro de calcio CaCl,, se hidroliza en:
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CaCl; --—---—-- Ca™+2Cr

es decir que una molécula genera tres particulas.

Disminucion de la presion de vapor

Antes que nada, vamos a definir presion de vapor:

Presion ejercida por las particulas de un liquido o solido que pasan al estado

gaseoso sobre la superficie libre del mismo.

De aqui se deduce que, si un liquido o sélido es no volatil, tendra una presion de
vapor igual a cero.

La presiéon de vapor de un solvente puro es siempre mayor que la de una
solucion del mismo.

Esta relacion puede ser expresada mediante la ley de Raoult que establece:

La presion de vapor de una solucion (P’) es igual a la presion de vapor del

solvente puro (P) multiplicado por la fraccion molar (X) del solvente en la

solucion.

PP=X.P

En un solvente puro las particulas se encuentran mas ordenadas, comparado con
una solucién del mismo, por esto las particulas tienden a pasar mas facilmente al
estado gaseoso en el solvente puro, que cuando se encuentra interaccionando

con las particulas del soluto.
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Elevacion del Punto de Ebullicion

La ebullicion es un fenomeno facilmente observable en la vida cotidiana y lo

definimos como:

Temperatura en la cual la presion de vapor de un solvente o bien de una

solucion se iguala a la presion atmosfeérica.

La temperatura de ebullicion de una solucion es mayor que la temperatura de

ebullicion del solvente puro:

AT, =K, - m

« m es la molalidad. Se expresa en moles de soluto por kilogramo de
disolvente (mol/kg).

o AT, es el aumento del punto de ebullicion y es igual a T— T, donde T es el
punto de ebullicion de la solucion y 7, el del disolvente puro.

« K. es una constante de ebullicion del disolvente. Su valor, cuando el

solvente es agua es 0,52 °C kg/mol.

Disminucion del Punto de Congelacion

La temperatura de fusion de una solucion es menor que la temperatura de fusion

del solvente puro:

ATf=Kf°m
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« m es la molalidad. Se expresa en moles de soluto por kilogramo de
disolvente (mol/kg).

o ATyes el descenso del punto de congelacion y es igual a 7' - 7y donde 7 es
el punto de congelacion de la solucion y Tres el punto de congelacion del
disolvente puro.

« K; es una constante de congelacion del disolvente. Su valor, cuando el

solvente es agua es 1,86 °C kg/mol.

Aplicaciones de esta propiedad la encontramos en la vida cotidiana, al utilizar
los anticongelantes en los motores de automoéviles. Se utilizan alcoholes que
generan una solucion con el agua del radiador, disminuyendo la posibilidad de
congelamiento de la misma en dias de mucho frio. Otra aplicacion es en el
descongelamiento de calles y rutas en lugares donde se acumula mucha nieve,
mediante la dispersion de una sal como el cloruro de calcio que al mezclarse con
el agua congelada disminuye el punto de congelacion, produciendo el pasaje de

hielo a liquido.

Presion Osmotica

Esta propiedad es una de las mas utilizadas en procesos biologicos. Definimos

OSMosis como:

Paso selectivo de moléculas del disolvente a través de una membrana porosa

desde una solucion diluida hacia una de mayor concentracion.
Esta membrana semipermeable permite el libre pasaje de las particulas de

solvente pero no del soluto.

La presion osmotica es la presion necesaria para detener la osmosis.
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TV = nRT (también: n = (nRT)/ V)

« nes el nimero de moles de particulas en la solucion.
e R es la constante universal de los gases, donde R = 0,082 atm. L/K.mol.

o T es latemperatura en grados kelvin.

Teniendo en cuenta que n/V representa la molaridad (M) de la solucion

obtenemos:

m= MRT

Se puede calcular la masa molecular con la siguiente ecuacion, derivada de la

anterior:

(mi{ M) RT mRT
= M=——
d v % av

Al igual que en la ley de los gases ideales, la presion osmotica no depende de la

carga de las particulas.

Membrana
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En el caso de las células la membrana plasmatica cumple la funcidén de
membrana semipermeable, seleccionando que particulas pasan y cuales no,
segun ciertas propiedades que estudiaremos en detalle mas adelante durante el
primer afio de la carrera.

Algunos conceptos importantes que derivan de esta propiedad son los siguientes:

Soluciones Isotonicas: cuando dos o mas soluciones tienen la misma presion

osmotica.

Solucion Hipoténica: cuando una solucion determinada posee menos presion

osmdtica comparada con otra.

Solucion Hiperténica: cuando esta tiene mayor presion osmotica comparada

con otra.

Existen numerosos ejemplos que utilizan esta propiedad:

En la conservacion de dulces, la alta concentracion de azucar hace que cualquier
bacteria sea destruida, ya que el agua tiende a salir (solvente) de la célula
produciendo la contraccion y destruccion de la misma (algo similar ocurre con la

conservacion por salado).

La circulacion de savia en las plantas se produce por O6smosis, las hojas al
transpirar y perder agua concentran los solutos (comparado con las raices)
haciendo que para intentar llegar a un equilibrio, el agua del suelo suba hasta lo

mas alto de las plantas generando la circulacion.
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Ejercitacion:

1. Segun estos dibujos de gldbulos rojos que sucede y proponga explicaciones

para estos fendmenos:

.,

2. Se tienen disoluciones acuosas separadas de 0.10 M de las sales siguientes:
KNOs, Mg(NO3), , AI(NOs)s. (En cudl de ellas esperarias encontrar la mayor

concentracion de particulas?

3. Acomode las siguientes disoluciones en orden creciente de punto de

congelacion:

0,11 m Nas;PO,

0,37 m NaCl

0,22 m MgCl,

0,15 m C¢H 206 (glucosa)
0,15 m Na,SOq4

4. ;Cuadles son los puntos de congelacion y de ebullicion de las siguientes
disoluciones?
a) 37,3 g de Na,SO4 en 112 g de agua.
b) 11,2 g de urea (H,NCONH,) en 78 g de agua.
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5. Se disuelven 2 g de una sustancia en 150g de benceno, obteniéndose una
disolucion que congela a 4.8°C. Calcular la masa molecular de dicha
sustancia, sabiendo que el benceno congela a 5.44°C. (constante crioscopica

del benceno = 5.18°C/m).

6. Calcular la reduccion en la presion de vapor causada por la adicion de 100 g de
sacarosa (masa molar = 342) a 1000 g de agua. La presién de vapor de agua

pura a 25°C es 23,69 mmHg.

7. Se prepara una disolucion disolviendo 3.75 g de un soluto no volatil en 108.7
g de acetona. La disolucion hirvié a 56.58°C. El punto de ebullicién de la

acetona es de 55.95°C y Ke=1.71 °C/m. Calcula el peso molecular del soluto.

8. Si se disuelven 1,56 g de yodo en 76,8 g de éter, la temperatura de ebullicion
se eleva 0.34°C. Calcular la masa atémica del yodo (constante ebulloscopica

del éter=2.11°C/m),

9. Una disolucion cuyo comportamiento se supone ideal tiene un punto de
ebullicién de 100,37° C. Sabemos ademas, que los valores de Ke y Kf son
respectivamente 0,52 y 1,86 °C/m. ;Cual sera su punto de congelacion?

a)+0,37/C
b) - 0,37/C
c)+1,32/C
d) - 1,32/C

10. Se prepara una soluciéon disolviendo 7,64 gramos de azicar normal
(sacarosa, Ci,H2,04;), en 34 gramos de agua. Calcule el punto de

congelacion y de ebullicion de la solucion.
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11.

12.

13.

14.

15.

16.

Calcule la elevacion del punto de ebullicidon y el descenso crioscopico de

una solucidén compuesta por 23g CaCl, en 277 g de agua.

(Cuantos gramos de glucosa C¢H 2O, se requieren para disminuir a -
0,52 °C, la temperatura de congelacion de 345 g de H,O? ;Cual sera el

punto de ebulliciéon de esta solucion?

(Cuantos litros del anticongelante etilenglicol [CH2(OH)CH,(OH)] se
tendrian que agregar al radiador de un automoévil que contienen 7200 ml de
agua, si la temperatura invernal mas baja en a la regién es -15°C. Calcule el
punto de ebullicion de esta mezcla agua-etilenglicol. La densidad del

etilenglicol es 1,11 g/ml.

Para establecer el valor de la constante crioscopica molal de un disolvente
orgéanico X, se efectud una serie de determinaciones de temperaturas de
congelacion de soluciones. En un ensayo, 2,205 g de naftaleno (C;oHs)
disueltos en 80,0 g de dicho disolvente originaron un descenso crioscopico
de 0,970°C.

Calcular el valor hallado para dicha constante.

La presion osmética de una disolucidén acuosa que contiene 2.5 g/l de un
alcohol es de 46.2 cm de Hg a 0°C. Calcular la masa molecular de ese

alcohol y el valor de la presion osmotica a 30°C.
Calcular la masa de cloruro de calcio anhidro, que debe disolverse por

metro cubico de agua para obtener una solucion que congele a -40C. Se

supone disociacion electrolitica total y comportamiento ideal.
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17.

18.

19.

20.

Una solucion compuesta de 1200 g de agua contiene disueltos 4,6 g de urea
(CONz;Hy), 12,0 g de cloruro de sodio y 3,8 g de sulfato de potasio.
Calcular la temperatura de ebullicion de esa solucion, suponiendo

totalmente disociadas las dos sales presentes.

Se prepara una muestra de 50 ml de una solucion acuosa que contiene 1.08
g de una proteina del plasma sanguineo, seroalbimina humana. La
disolucion tiene una presion osmotica de 5.85 mmHg a 298 K. ;Cudl es la

masa molar de la albimina?

La presion osmotica de una disolucion acuosa de un soluto no electrolito no

volatil es de 1.49 atm a 0°C. ;Cual es la molaridad de la solucion?
La presion de vapor del Benceno (C¢Hg) a 25°C es 93,76 mmHg.

Determine la presion de vapor de una solucion preparada disolviendo 56,4

g de un soluto no volatil (C,H42) en un kilogramo de Benceno.
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Unidad 11: Equilibrio Acido-Base.

INTRODUCCION. ACIDOS FUERTES Y DEBILES. BASES FUERTES
Y DEBILES. DISOCIACION DEL AGUA. PH Y POH. KDIS. ACIDA Y
KDIS.BASICA. SALES DE HIDROLISIS. BUFFERS.

INTRODUCION

Los 4cidos y las bases son sustancias que participan en una variedad de procesos
biologicos, relacionados con el mantenimiento de la homeostasis de los seres
vivos. El concepto de acidez y basicidad se aplica a innumerables aspectos de la
vida cotidiana y tienen especial relevancia en la medicina, la industria y las

ciencias biologicas.

A continuacion, se explicaran los conceptos basicos del equilibrio acido-base en

medio acuoso.

Los 4cidos y bases son electrolitos, es decir, son sustancias que al mezclarse con
el agua se disocian formando iones. Si su disociacion es completa se los
denomina “electrolitos fuertes” y si solo se disocian parcialmente se los llama

“electrolitos débiles”.
Definiciones de Acido y Base:

e Segun Arrhenius un acido es toda sustancia capaz de liberar protones al

medio y una base toda sustancia capaz de liberar oxhidrilos.

e Segun  Bronsted-Lowry un acido es una sustancia capaz de liberar

protones al medio y una base es toda sustancia capaz de captar protones.
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e Segun Lewis un dacido es una sustancia capaz de ganar un par de

electrones y una base es una sustancia capaz de ceder un par electrones.

En el siguiente ejemplo se esquematiza la reaccion de disociacion de un acido y

una base en medio acuoso:

HA + HO - H;0" + A
Acido ion Hidronio Base Conjugada
del 4cido
B + HO - HB + OH"
Base Acido 16n oxhidrilo
conjugado
de la base

Cuando un acido se disocia en medio acuoso genera liberacion de protones, y
forma una base conjugada, cuando una base se disocia en medio acuoso, libera

oxhidrilos y genera un acido conjugado.

Las reacciones acido-base presentan una constante de equilibrio de la reaccion
como todo proceso quimico, esta constante se denomina constante de
disociacion acida (Ka) o basica (Kb) seglin corresponda, y va a determinar si se
trata de acidos y bases fuertes o débiles. Por ejemplo, la expresion de la Kdis

para las reacciones anteriores es la siguiente:

Ka = [H;0+] [A-]

Kb= [HB] [OH-]
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DISOCIACION DEL AGUA Y CONCEPTO DE PH

El agua es una sustancia anfiprdtica, capaz de actuar como acido y como base al
mismo tiempo, liberando protones y oxhidrilos. En el proceso denominado
autoionizacion, dos moléculas de agua reaccionan generando la hidrolisis de una

de ellas y la posterior formacion de un i6n oxhidrilo y un i6n hidronio:

H,O + H,0 ----- H30+ + OH

Esta reaccion de disociacion posee una constante de equilibrio que se denomina

Kw y que se expresa de la siguiente manera:

Kw = [H;0%] [OH]

Recuerde que en las expresiones para las constantes de equilibrio no se colocan
los términos que representan liquidos y sélidos puros, y en el caso de las
soluciones acuosas la concentracion del agua es muy elevada y se mantiene
constante a lo largo del proceso de disociacion, razon por la cual no se la incluye
en la expresion de Kw.

En condiciones normales de presion y temperatura, es decir a una atmosfera y

25°C respectivamente, el valor de Kw es iguala 1 x 10 !4

Kw = [H;0°] [OH] = 1 x 10 14

Esto se aplica para cualquier reaccion de disociacion en medio acuoso. En el
equilibrio, la concertacidon de protones es igual a la de oxhidrilos, por lo tanto su

valor despejado de Kw es de [H30']=1x 10"y [OH]=1x10".
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Por convencion, para obtener valores mas faciles de manejar se aplica — Log a
cada término de la ecuacion, esto se simboliza matematicamente con la letra p (p
= - Log).

pKw =-log Kw =-log (1x 10 %) =14

pKw = p[H;0+] +p[OH-]=p(1x 10 ) +p(lx107)=7+7=14

pH + pOH = 14

Los términos p[H3;0"] y p[OH’] generalmente se simbolizan como pH y pOH
respectivamente y son indicadores de la acidez y basicidad de una solucion
acuosa.

Su escala varia entre 0 y 14, ya que el valor limite para este solvente es de 14
segin lo calculado a partir de Kw. Cuando la concentracion de protones y
oxhidrilos se encuentra igualada, el pH y pOH de la solucion toman un valor de
7, ya que representa el resultado del —log de 1 x 10 77; a estas soluciones se las

denomina “neutras”.

Como se menciono anteriormente, el aumento de la concentracion de H'
produce un aumento de la acidez de la solucion, pero se evidencia con un
descenso del valor de pH. Esto se debe a que cuando aplicamos — log de un

niimero mayor obtenemos como resultado un valor mucho menor. Por ejemplo:

[H:0']=1x10"7 pH=7  pOH=7

[H;0"]=1x10"2 pH=2 pOH =12
Como observamos anteriormente la suma del valor de pH y pOH siempre debe

dar como resultado 14 cuando trabajemos con soluciones acuosas.

Entonces podemos decir que toda solucion cuyo pH sea menor a 7 sera acida y

toda aquella cuyo pH sea mayor a 7 serd basica. A la inversa ocurre con el valor
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de pOH, cuando es mayor a 7 la soluciéon es acida y cuando es menor a 7 la
solucion es basica.

Observe en la siguiente tabla que cuando aumenta la concentracion de protones
y disminuye la de oxhidrilos, el valor de pH disminuye y el pOH aumenta
generando una solucién acida. Al contrario, cuando la concentracion de protones
disminuye y aumenta la de oxhidrilos, el pH aumenta y el pOH disminuye
formando una solucidon basica. Cuando ambas concentraciones son iguales, el

valor de pH es igual al de pOH y por lo tanto la solucidn es neutra.

Tabla de valores de pH

[H30%] ||pH || Solucién [|[pOH|| [OH]

1x101|f 1 14 |[1x10
1x102| 2 13 |[1x101
1x103f 3 12 |1 x 1012

Acida

1x104 | 4 11 |[1x10M
1x105) 5 10 ||1x101°
1x10°¢] 6 9 [[1x10°°
1x107 | 7 || Neutra 8 ||1x1078
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PODER DE DISOCIACION DE LOS ACIDOS Y BASES

Como ya explicamos anteriormente los 4cidos y bases son electrolitos que se
disocian en soluciones acuosas. Esta disociacion puede ser parcial o completa,
segin se trate de electrolitos débiles o fuertes respectivamente. Los acidos y
bases que se disocian completamente poseen constantes de disociacion (Ka o
Kb) mayores a 10 y se denominan acidos y bases fuertes.

Los 4acidos y bases que poseen Ka o Kb menores a 1, solo se disocian
parcialmente y se denominan acidos y bases débiles.

Los valores de Ka y Kb se determinan experimentalmente y se encuentran
tabulados en los libros y compendios de quimica. Existe una relacion entre la Ka
de un acido y la Kb de su base conjugada, y viceversa, la Kb de una base y la Ka

de su 4cido conjugado.

Kw=Kax Kb

Por ejemplo, la Ka para la reaccion de disociacion del dcido acético en agua, se

expresa de la siguiente manera:

CH;COOH + H,O - CH;COO- + H;0°"

Ka =[CH;COO][H;0"]= 1.8 x 10

[CH;COOH]

El acetato es la base conjugada del 4cido acético y por lo tanto puede reaccionar
con las moléculas de agua liberando OH-, y su constante puede obtenerse a

partir de Kw y de la Ka del 4cido acético.
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CH;COO + H,O - CH;COOH + OH-

Kb = [CH:COOH] [OH] =Kw = 1x 104 =5.55x 10 '°
[CH;COO] Ka 18x10°°

Calculo de pH para acidos y bases fuertes

Cuando colocamos un acido fuerte en agua se disocia completamente liberando
protones y la base conjugada del acido. Esto quiere decir que la concentracion
de protones liberados es igual a la concentracion inicial del acido. Por ejemplo,
la concentracion de H' para una solucion de acido clorhidrico 0.001M es igual a

0.001M, ya que el acido se disocia completamente:

HCl  +  Hy0 cooeeeee H,0' + CI
0.001M 0.00IM  0.001M

Por lo tanto, el valor de pH para esta solucion sera:

pH = - log [H;0"]
pH = -1og 0.001

pH=3

Esto se aplica también a las bases fuertes, por ejemplo, en la disociacion del

hidroxido de sodio en una solucion de concentracion inicial 0.00015M.

NaOH ——————————— Na+ + OH—
0.00015M 0.00015M 0.00015M
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El valor de pH podemos calcularlo de la siguiente manera:

pOH = - log [OH]
pOH = -log 0.00015
pOH = 3,82
pH + pOH = 14
pH =14 — pOH
pH=14-3.82
pH=10.18

también existe otra forma para calcular el valor de pH a partir de la

concentracion inicial de una base fuerte:

[OHT] =0.00015 M

Kw = [H;07] [OH] =1 x 10 -4

[H:0'] = _Kw
[OH]

[H:07] = 1x 10
0.00015 M

[H:0] = 6.67x 10 ''M
pH =-log [H;07]
pH=-1log 6.67 x 10!

pH =10.18
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Calculo de pH para acidos y bases débiles

Los 4acidos débiles se disocian parcialmente en agua, por lo tanto, la
concentracion de protones es mucho menor a la concertacion inicial del acido, el
valor de la misma puede calcularse a partir del la Ka. Por ejemplo, el calculo del
valor de pH para una solucion de acido acético de concentracion inicial 0.002M

se realiza de la siguiente manera:

CH;COOH + H,O --—------ CH;COO + H;O"
0.002M << (0.002M << 0.002M

Ka=[CH;COO][H;0'] = 1.8x 107

[CH;COOH]

Como [CH3COO7] = [H30'] entonces podemos reemplazar términos en la

ecuacion anterior:

Ka = [H;0"] [H;0"]
[CH;COOH]

Ka=___ [H;O'P
[CH;COOH]

Ka [CH;COOH] = [H;0']?

v Ka [CH;COOH] = [H30"]
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Por lo tanto, el pH de la solucion de acido acético sera:

[H;0']=V 1.8 x 10 ° 0.002 M

[H:0'] = 1.90 x 10 *M
pH = - log [H;0"]
pH=-1log1.90x 10 *
pH=3.72

De la misma manera se aplica esta ecuacion matematica para el calculo de pH de
soluciones de bases débiles. Por ejemplo, para una solucién acuosa de amoniaco
de concentracion inicial 0.0035M que produce la hidrdlisis basica del agua,

liberando oxhidrilos y formando el i6n amoénio (acido conjugado)

NH; + HZO ------ NH4+ + OH"

Kb= [NH, J[OH] = 1.8x107

[NH;]

Como [NH4'] = [OH'] entonces podemos reemplazar términos en la ecuacion

anterior:

Kb = [OH] [OH]_
[NH;]
Kb=_[OHT>
[NH;]
Kb [NH;] = [OH]?

VKb [NH;] = [OH]
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Por lo tanto, el pH de la solucion sera:

[OH]=+1.8x1050.0035 M

[OH]=2.51x10*M
pOH = - log [OH]
pOH =-1log 2.51 x 10 *M
pOH = 3.60
pH +pOH = 14
pH =14 — pOH
pH=14-3.60

pH = 10.40

ACIDOS POLIPROTICOS

Algunos acidos poseen mas de un proton en sus moléculas, por ejemplo, el acido
ortofosfoérico, el acido carbonico y el acido sulfurico, estos se denominan
“acidos polipréticos”. Estos compuestos son electrolitos y en contacto con el
agua, se disocian liberando de a uno sus protones, es decir, todos los protones
son liberados en diferentes pasos de la disociacion del acido, estos pasos o
etapas se denominan hemirreacciones. La suma de las hemirreacciones da como
resultado la reaccion global de disociacion del acido y el producto de cada una
de sus Ka da como resultado la Kdis final. En el siguiente ejemplo se
esquematiza las diferentes etapas de disociacion del acido ortofosforico con las

respectivas expresiones de sus Kdis.

239



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 11

H;PO4 + H,O - H,PO, + H;0° Kal = [H,PO4] [H;OJr]
[H;PO,]
H,POs + HOO - HPO42' + H30+ Ka2 = [HPO42'-| [H30+]
[H,PO47]
HPO42" + HyO  —-mmemem- PO4*" + H;0" Ka3 = [PO,’"][H;0"]
[HPO,2]
H;POs + 3 H)O  —mmmmmmeee- PO43 "+ 3 H3O+ Ka= |—PO§3 ] [H§O+-|3
[H;PO,]

En general, la primera reaccion de disociacion de los acidos polipréticos posee
una Kdis mayor a las posteriores reacciones de disociacion, por lo tanto, el
caracter acido, disminuye en los derivados que poseen menor cantidad de

protones.

Los metabolitos intermedios de los acidos polipréticos, pueden actuar como
acidos y bases al mismo tiempo, por lo tanto, se los denominan anfolitos o
sustancias anfiproticas. Por ejemplo, el 16n bicarbonato derivado de la
disociacion del acido carbonico puede reaccionar ante el agregado de un acido o

una base fuerte.

H,CO; + H,O -—————--- HCO;5 + H;0"
HCOQ' + Hgo -------- CO;2 -+ H;O_+
H,CO; +2 H,O --———--- CO;, 2-+ 2 H30+
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HCO;5; + H;O" --——----- H,CO; + H,O

HCO; + OH ---——---- CO32_ + H,O

HIDROLISIS SALINA

Las soluciones formadas por la disolucion de ciertas sales en agua poseen un
valor de pH determinado dependiente del tipo de sal. Esto se debe a que las sales
son electrolitos y al tomar contacto con el agua, se disocian formando iones,
estos iones tienen la posibilidad de reaccionar con las moléculas de agua, que se
encuentran en exceso en la solucion, produciendo la liberacidon de oxhidrilos y
protones.

Como sabemos las sales provienen de la combinacion de un acido y una base,
por lo tanto, estan conformados por la base conjugada de un acido y el acido
conjugado de un a base. A continuacidn, se ejemplifica la formacion de cloruro

de sodio (sal de mesa) a partir del acido clorhidrico e hidréxido de sodio.

NaOH + HCI ------- NaCl + H,O

Donde Na" es el acido conjugado del NaOH y CI" es la base conjugada del HCI.

De esta manera la hidrélisis producida por las sales y el pH de las soluciones
salinas dependerd del origen quimico de sus moléculas. En general los iones que
derivan de acidos o bases fuertes se comportan como acidos y bases débiles, es
decir no pueden producir hidrélisis, mientras que los iones provenientes de
acidos y bases débiles actuan con la suficiente fuerza como para producir

hidrolisis.
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Ejemplos.

Sales provenientes de Acidos o Bases fuertes:

NaCl - Na“+ CI
Cloruro

de sodio

Na* + H,O ----X----- NaOH + H" (no se produce la hidroélisis)

Cl+ H,O ----- X----- HCl + OH- (no se produce la hidrolisis)

Sales provenientes de acidos y bases débiles:

CH;COONH4 ---------- CH;COO" + NH4"
CH;COO" + H,O --------- CH;COOH + OH (hidrolisis basica)
NH4" + HyO -----mmmmmm- NH; + H;0" (hidroélisis acida)

Calculo de pH para soluciones salinas

1. Sales provenientes de la combinacion de un 4cido y una base fuerte
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Las sales provenientes de acidos y bases fuertes estan constituidas por bases y
acidos conjugados débiles por lo que no producen hidrélisis. El pH de una

solucion formada por estas sales sera neutro ( pH = 7).

NaCl — ----emmm- Na" + CI
Cloruro

de sodio

Na* + H,O ----X----- NaOH + H" (no se produce la hidrélisis)

CI'+ H,0 ----- X----- HCl + OH- (no se produce la hidrolisis)

2. Sales provenientes de la combinacion de un acido débil y una base fuerte:

CH3;COONa ---------- CH3;COO" + Na'

CH;COO" + H,0 --------- CH;COOH + OH- (hidrolisis basica)

Na" + H,0 ----X----- NaOH + H+ (no se produce la hidrolisis)

[OH-] = VKb [SAL]

Recuerde que Kb = Kw

Ka
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3. Sales provenientes de la combinacion de un acido fuerte y una base débil:

NH,Cl e NH;" + Cl-
Cl- + HyO ----- X----- HCl + OH- (no se produce la hidrolisis)
NH4" + HyO -----mmmmme- NH; + H;0+ (hidrolisis acida)

[H;0] = Y Ka [SAL]

Recuerde que Ka = Kw

Kb

4. Sales provenientes de la combinacidén de un acido débil y una base débil

(sales mixtas):

HCN + H,0 -------- CN- + H;0" Ka=49x10"

NH; + H,0 -------- NH;"+ OH" Kb=1.8x10"
NH4CN---------- CN- + NH4*

CN~+ H0O --------- HCN + OH- (hidrolisis basica)
NH;" + HyO -------mm-- NH; + H;O0" (hidrdlisis acida)
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En este caso se considera el i6n que tenga la Kdis mayor, de esta manera se
puede determinar si la solucién sera acida o basica. En el caso del ejemplo
anterior la Kb es mayor a la Ka, por lo tanto, la solucion tendrd un pH > 7, seré

basica.
Cuando la Ka = Kb entonces la solucion salina tendra un pH neutro.

En general la expresion para el calculo de pH en las sales mixtas es la siguiente:

pH =pKal + pKa2
2

Por lo tanto, el valor de pH para el ejemplo anterior sera:

Kal =4.9x 101

Ka2=Kw =1x10"% =555x10"1
Kb 1.8x 107

pH =pKal + pKa2

2
pH=p4.9x10"°) + p(5.55x 10"
2
pH =931+ 9.26
2
pH =9.28
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Soluciones Amortiguadoras de pH

Las soluciones amortiguadoras de pH o soluciones “Buffers”, son aquellas
capaces de resistir cambios bruscos de pH ante el agregado de acidos o bases en

el seno de las mismas.

Existen tres tipos de soluciones amortiguadoras de pH, las formadas por un
acido debil y su sal, las obtenidas a partir de una base débil y su sal y las
formadas por anfolitos. En general las soluciones amortiguadoras contienen uno
0 mas componentes capaces de reaccionar con los OH y H" de las bases y
acidos agregados, de esta manera evitan que se produzcan grandes variaciones

de pH.

1. Un acido débil y su sal
Este sistema actia de manera tal que cuando ingresan OH™ al medio, el acido
débil reacciona protonandolos para formar agua, y si se agrega H' la base
conjugada del acido (sal) reacciona neutralizando esos protones para también
obtener agua. Un ejemplo de este caso lo representan el dcido acético y su sal el

acetato de sodio. Recuerde que los electrolitos se disocian en soluciones

acuosas:
CH;COOH / CH3COONa
CH;COO" + H3O+ -------- CH;COOH + H,0O
CH;COOH + OH™ --------- CH;COO" + H,0O

Obsérvese que cuando uno de los componentes del buffer reacciona se obtiene

como producto el otro componente, es decir se auto-regeneran.
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Trabajando con las constantes de disociacion del dcido y su sal obtenemos una
expresion para el calculo de la [H;0"], y asi de esta manera podemos calcular el

pH de la solucion.

[H;0"]=Ka [Acido]
[sal]

2. Una base débil y su sal
En este caso la base débil es la encargada de regular el ingreso de protones a la
solucioén, mientras que el 4acido conjugado (sal) neutraliza los oxhidrilos. Un

ejemplo lo representa el amoniaco y la sal de su acido conjugado, el cloruro de

amonio.
NH3 / NH4Na
NH; + H;OF -———--- NH;  + H,O
NH,"+ OH ---——---- NH; + H,O

La férmula para el calculo de la [OH"] es la siguiente:

[OH]=Kb [Base]
[sal]
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3. Los anfolitos.
Los anfolitos pueden ser derivados de 4cidos poliproticos o aminoacidos.
Esta sustancia puede actuar como acido y como base al mismo tiempo, por lo
tanto, tiene la capacidad de amortiguar cambios de pH producidos por el
agregado de bases y acidos fuertes a la solucidén. El i16n bicarbonato es un
ejemplo:

NaHC03

HCO; + H30+ -------- H,CO; + H,O

HCO; + OH —--——---- CO3'2 + H>O

El calculo de pH para este tipo de “Buffer” es igual al de los 4cidos poliproticos,

utilizando los valores de las Kdis involucradas.

pH =pKal + pKa2
2

ECUACION DE HENDERSON-HASELBACH

Aplicando — Log a las formulas anteriormente utilizadas para el céalculo de
[H;0"] y [OH"] obtenemos una ecuacion que nos permite calcular directamente
el valor de pH y pOH de las soluciones amortiguadora. Esta se denomina

“ecuacion de Henderson-Haselbach”
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pH=pKa+log [sal]
[Acido]

pOH =pKb +1log  [sal]
[Base]

Si observamos esta ecuacion podemos deducir que el pH de la solucién
amortiguadora depende de la Kdis, y de la relacion entre las concentraciones del
acido o la base, y sus respectivas sales. Cuando la concentracion del acido o
base es igual a la de su sal, el resultado del cociente es 1, cuando aplicamos log
1 el resultado es 0, por lo tanto, en este caso el pH es igual al pKa o el pOH es
igual al pKb. Estos se denominan “buffers equimolares”, y poseen la mayor
capacidad amortiguadora.

En general, mientras mas concentrado sea un buffer y mas equimolar las
concentraciones de sus componentes, mayor sera su capacidad reguladora de
pH.

[sal] = [Acido] => pH=pKa

[sal] = [Base] => pOH =pKb

Ejercicios

1. La[H50"] de una disolucion es 0.04 M. ;Cual es su pH y su pOH?

2. (Cual es el pH de una disolucion cuya [OH -] vale 2,25 x 103 M?

3. Tenemos una disolucion 0,01 M de acido acético CH3;COOH. Calcular el

pH de la misma, sabiendo que Ka vale 1.8 x 10 =,
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4. ;Cual sera el pH de una disolucion 0,25M de NHj3, si Kb =1.8 x 10 ?

5. a) Calcular los g de KOH que hay que afiadir a 250 ml de agua para obtener
una disolucion de pH =9.,5.
b) Calcular los g de HCI que hay que anadir a 250 ml de agua para obtener

una disolucion de pH = 3,5.

6. Calcula el pH de la mezcla obtenida al agregar 15 ml de hidréxido de bario

0,IM a 50 ml de hidroxido de calcio 0,15M.

7. a) (Cudl sera el pH de una disolucion reguladora que contenga 0,4 moles de
CH;COOH vy 0,5 moles de CH;COONa por litro (Ka = 1,8x107)?
b) Si a 1 litro de la disolucion anterior le afiadimos 30 ml de acido clorhidrico
0,1M. ;Cuadl seré el nuevo pH?
c) Si a 1 litro de la disolucion inicial afiadimos 30 ml de hidroxido sédico

0,1M. ;Cuadl seré el nuevo pH?

8. Se disuelven 2g de  NH4NOs; en 100 ml de NH; 0,1M. Calcula su pH
(Kb= 1.8 x10").

9. Calcular el volumen de disolucién 0,1M de CH;COONa que hay que agregar
a una disolucion 0,1M de CH;COOH para que el pH resulte igual a 4. El
volumen final de la mezcla es de 1 litro.

(Ka= 1.8 x 10 5).

10.Calcula el volumen de disolucion 0,1M de hidroxido sédico que habra que

afiadir a 500 ml de CH;COOH 0,2M para obtener un pH 3,5 (Ka=1.75 x10 )
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11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

¢ Cual sera el pH de una disolucion de CH;COONa 0,5M (Ka = 1,8x107)?

A 200 ml de CH;COOH 0,5M le anadimos 50 ml de hidréxido sodico 1M.

¢ Cual sera el pH de la mezcla resultante? Ka=2 x 10

Calcular el peso de HCI necesario para neutralizar 150 ml de disolucion

0,1M de KOH.

(Cuantos g de KOH puro gastaremos en la neutralizacion de 15g de HBr?

Tenemos 25 ml de HC1 0,1M. ;Cual sera su pH?
A este volumen le afiadimos
1) 10 ml de NaOH 0,1M; 2) otros 15 ml de NaOH 0,1M y 3) finalmente

otros 25 ml. Calcular el pH de la disolucién después de cada adicion.

(Cual es el pH de una disolucion obtenida al afiadir 50 ml de HCI 0,1M a
25 ml de una disolucién 0,2M de NaOH? ;Y si se afiadiesen 40 ml de HCI
0,2M? ;Y si se afiadiesen 40 ml de HC1 0,1M?

Se desea valorar una disolucion de HCN (Ka = 49x10 -9
aproximadamente 0,2M, con una disolucion 0,2M de NaOH. Calcula el pH

del punto de equivalencia.

Con objeto de determinar la riqueza en CaCOs de una caliza se disuelven
2g de ella en 200 ml de disolucion 0,2M de HCI. El acido sobrante se
valora por retroceso, utilizdndose para ello, 100 ml de disolucion 0,08M de

NaOH. Calcula el porcentaje de CaCOs en la caliza.

(Cuantos gramos de KH,PO,4 hay que agregar a 200 mL de una solucion de
K,HPO, 0,07M para preparar un buffer de pH= 7,35 (Ka,=6,2x10%)?
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20.

(Cual serd la variacion de pH si al buffer anterior se le agregan 20 mL de

NaOH 0,1 M?

Calcular el volumen de KOH 0.08 M que debera mezclar con acido acético
(Ka = 1,8 10°) 0.15 M para preparar un buffer de pH=5.00 y de volumen
final 100 mL.

Calcular cuantos gramos de acetato de potasio sélido debe agregar a 100
mL de la misma solucién de acido acético para obtener un buffer del

mismo pH.
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Unidad 12: Quimica Organica.

INTRODUCCION.  CONFIGURACION  ELECTRONICA  DEL
CARBONO. HIBRIDACION DE ORBITALES. HIDROCARBUROS
ALIFATICOS: ~ ALCANOS. ALQUENOS.  ALQUINOS.
HIDROCARBUROS AROMATICOS. FUNCIONES ORGANICAS
OXIGENADAS: ALCOHOLES, ETERES, ALDEHIDOS, CETONAS,
ACIDOS CARBOXILICOS, ESTERES. FUNCIONES ORGANICAS
NITROGENADAS: AMINAS Y AMIDAS. NOMENCLATURA.
ISOMERIA: PLANA O ESTRUCTURAL, ESPACIAL O
ESTEROISOMERIA. PRINCIPALES PROPIEDADES FISICAS Y
QUIMICAS DE CADA FAMILIA. NOCIONES GENERALES DE
MACROMOLECULAS BIOLOGICAS: PROTEINAS, HIDRATOS DE
CARBONO, LIPIDOS Y ACIDOS NUCLEICOS.

INTRODUCCION

Podemos dividir a la Quimica en dos grandes ramas:

» Quimica Inorgénica

» Quimica Orgéanica

Originalmente el término Inorgénico fue utilizado para describir los compuestos
que se encontraban formando parte de los minerales, es decir los compuestos sin

vida.
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El término Organico fue utilizado para describir a los compuestos que se
encontraban formando parte de los organismos vivos, por ello también se
denomino a esta rama, como la Quimica de la Vida o bien la Quimica del
Carbono, por estar estos compuestos, formados principalmente por este
elemento.

Estas ideas estuvieron en vigencia hasta que en 1828 el quimico aleméan
Friedrich Wohler logré sintetizar en su laboratorio urea, (componente de la orina
y derivado de la degradacion de los aminoacidos que forman las proteinas) a
partir de compuestos inorganicos.

A partir de esto se comenzaron a sintetizar millones de compuesto orgéanicos de
manera artificial, de amplio uso en la vida cotidiana.

Hasta el momento se conocen mas de 13 millones de compuestos organicos,
cifra que se encuentra muy por arriba de los aproximadamente 100.000
compuestos inorganicos conocidos.

Esta gran variedad de compuestos organicos es debida a la capacidad particular
del atomo de carbono de formar enlaces covalentes consigo mismo formando
cadenas de diversas formas, enlaces dobles y triples, ademas de poder formar

estructuras ciclicas, generando esta vasta cantidad de compuestos.

CONFIGURACION ELECTRONICA DEL CARBONO

La configuracion electronica del atomo de carbono en su estado fundamental es:

n=2 7y 2px 2py 2p:
28

Is
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Segun esta estructura el carbono presenta dos electrones desapareados, y por lo
tanto la capacidad de generar dos enlaces quimicos y no cuatro como

normalmente lo hace.

HIBRIDIZACION DE ORBITALES

Hibridizacion sp*:

Cuando el atomo de carbono se encuentra combinado presenta un estado
excitado, donde los electrones del orbital 2s producen un salto al orbital 2p,
vacio, esto produce una restructuracion o hibridizacion de los orbitales. Estos
cuatro nuevos orbitales con formas y orientaciones diferentes (pero con igual
energia) explican la capacidad particular de uniones del carbono en la formacién

de compuestos organicos.

Orbitales
hibridos
A
~
n=2 7'} 7} 7} 7}
SP3  SpP3 Sp3 SP3
A
1’1:1 v
Is

Estos orbitales reciben el nombre de sp?, por la repulsion de los electrones estos
se orientan en el espacio como dirigidos hacia los vértices de un tetraedro
regular, en cuyo centro se ubicaria el carbono (los orbitales forman angulos de
109° 28”). Este tipo de hibridacion se genera cuando el &tomo de carbono se une
por cuatro enlaces covalentes simples a cuatro elementos, estos enlaces reciben

el nombre de enlaces sigma.
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Hibridizacion sp*:

Metano

Cuando un orbital 2s hibridiza con dos orbitales 2p se forman tres orbitales sp2

quedando un orbital p puro.

Orbitales Hibridos
n=2 d - ° |
1 1 1 2p-
Sp2 Sp2 Sp2
3
n=1 Is 3

Por repulsion electronica los tres orbitales sp’ se ubican en un mismo plano

formando angulos de 120°. El orbital p puro se encuentra perpendicular a los

tres orbitales hibridos.
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Hibridacion sp’:

Se produce cuando se hibridizan un orbital 2s con un orbital 2p, generandose
dos orbitales hibridos sp y dos orbitales p puros.

Ambos orbitales hibridos poseen un electron cada uno, que por repulsion de
carga se orientan en linea recta formando un &ngulo de 180°. Los otros dos

orbitales p se ubican perpendiculares entre si.
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COMPUESTOS ORGANICOS

Los compuestos organicos poseen grupos funcionales, representados por un
grupo de atomos responsables del comportamiento quimico de la molécula que

lo contiene.

Funciones Carbonadas ||:> Hidrocarburos

Funciones Oxigenadas I|:> Alcoholes

Aldehidos

Cetonas
Acidos Carboxilicos
Eteres

Esteres

Funciones Nitrogenadas ||:> Aminas

Amidas

A continuacion estudiaremos los grupos funcionales mds importantes en
medicina. Practicamente todos los compuestos organicos se pueden considerar
como derivados de un grupo de compuesto llamados hidrocarburos, a

continuacion los describiremos:
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FUNCIONES CARBONADAS

HIDROCARBUROS

Como su nombre lo indica, los hidrocarburos estan compuestos exclusivamente

por atomos de carbono e hidrdgeno.

Clasificacion de los Hidrocarburos

f f

ALCANOS —3 CICLOALCANOS
ALIFATICOS { ALQUENOS

ALQUINOS

\
HIDROCARBUROS

AROMATICOS

Cuando se nombran los hidrocarburos se antepone un prefijo que indica la
cantidad de carbonos que posee la molécula. Su terminacién indica que tipo de

hidrocarburo especifico es:
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NUMERO | PREFIJO | NUMERO | PREFIJO
DE DE
CARBONOS CARBONOS
1 Met- 9 Non-
2 Et- 10 Dec-
3 Prop- 11 Undec-
4 But- 12 Dodec-
5 Pent- 13 Tridec-
6 Hex- 14 Tretradec-
7 Hept- 15 Pentadec-
8 Oct-
Los atomos de carbono pueden encontrase formando cadenas lineales,

ramificadas o bien formar ciclos:

/C —C\

AN

C

/\ /<
C—C

En las cadenas, a los carbonos externos o terminales que se encuentran unidos a

otro atomo de carbono se lo llama carbono primario, cuando se encuentra unido

a dos, secundario y a tres, carbono terciario.
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ALCANOS

Los alcanos también llamados hidrocarburos saturados (o parafinas) por poseer
en su estructura quimica enlaces covalentes simples o sencillos.

Son los principales componentes de los combustibles utilizados por el hombre
(nafta, gasoil, gas natural, ceras, etc.).

Foérmula general:

CuH 2012

Donden=1,2,3,4 ...

Nomenclatura:

Los alcanos lineales se denominan mediante un prefijo que indica el nimero de

carbonos y el sufijo —ano:

Numero de | Alcano Formula
Carbonos
1 metano | CH4
2 etano CH3CH3
3 propano | CH3CH2CH3
4 butano | CH2CH2CH2CH3
5 pentano | CH3CH2CH2CH2CH3
6 hexano | CH3CH2CH2CH2CH2CH3
7 heptano | CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH3
8 octano | CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH2CHS3
9 nonano | CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH3
10 decano | CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH3
11 undecano | CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH2CH3
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H H H
I I I
H— Cc —H H—C—C—H
I I I
H H H
Metano Etano
H H H H H H H

I [ T I
H_(f_(f_(f_H H— C—C—C—C—H

[ T

H H H H H H H

Propano Butano

A partir del butano existe la posibilidad de la existencia de ramificaciones dando
lugar a isomeros. Estos compuestos se caracterizan por poseer la misma formula
molecular (en el caso del los alcanos ya la mencionamos Cn H 24+2). Para

nombrar a estos isomeros se deben seguir una serie de reglas :

e Se elige la cadena mas larga, si hay dos o mas cadenas con igual niumero
de carbonos se escoge la que tenga mayor nimero de ramificaciones.

e Se numeran los atomos de carbono de la cadena principal comenzando
por el extremo que tenga mas cerca alguna ramificacion.

e Las cadenas laterales se nombran antes que la cadena principal,
precedidas de su correspondiente nimero localizador y con la terminacion

"-i]" para indicar que son radicales.

3 4 5 6 7
CH; _(I:Hz —CH; —CH; —CH,-CHj3
2
(|jH2 3-metil-heptano

1 CH;
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e Si un mismo atomo de carbono tiene dos radicales se pone el niumero

localizador delante de cada radical y se ordenan por orden alfabético.

e Si un mismo radical se repite en varios carbonos, se separan los niimeros

localizadores de cada radical por comas y se antepone al radical el prefijo

"di-", "tri-", "tetra-", etc.

CH;
I
CH;
3 I 5 7
GL—?L—GL—?L—GLJXQ

4

2 (IJHz CH;

1 CH; 4-etil-3,5 dimetil-heptano

e Se aceptan también, la utilizacion de algunos radicales sustituyentes con

nombres tradicionales:

CH;
AN
CH-— Iso-propilo

cuf

CH;
|
CH;—C —
|
CH;

Ter-butilo

CH;

Iso-butilo
CH-CH;-
cH{

CH;
| Neo-pentilo
CH;—C—CH;,;-
I
CH;
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ALQUENOS
Foérmula general:
Cn H 2n
donden=2,3,4 ...
Nomenclatura:

Hidrocarburos no saturados, tienen al menos un doble enlace carbono-carbono.
Se los designa modificando la terminacion o sufijo ano del nombre del alcano

por eno:

e Se numeran los atomos de carbono de la cadena principal comenzando
por el extremo que tenga el doble enlace mas cercano.
e Se nombra el hidrocarburo especificando el primer carbono que contiene

el doble enlace.

H H H H H
I I I I I
H—C=C—H H—C=C—C—H
Eteno Propeno

H H H H H
| | | | |
H—C=C—C—C—C—H

1 Penteno
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H H H H H
| | | | |
H—C—C=C—C—C—H

3 Penteno

A partir de cadenas carbonadas de mas de cuatro carbono existe la posibilidad
de que el doble enlace se encuentre en diferentes posiciones.

Si el alqueno es ramificado se toma como referencia la cadena mas larga que
contenga el doble enlace o bien la que tenga el mayor numero de dobles enlaces,

aunque no sea la mas larga.

CH,= CH— CH— CH=CH —CH;
I
CH,— CH»>—CHj3

3-propil-1,4 hexadieno

ALQUINOS
Formula general:
Cn H 2n-2
Donden=2, 3,4 ...
Nomenclatura:

Hidrocarburos no saturados. Se los designa con la raiz de los alcanos, pero con

terminacion o sufijo ino.

265



MODULO: QUIMICA FCM-UNSE UNIDAD 12

H— C=C —H

Etino

HIDROCARBUROS CICLICOS

Se nombran igual que los hidrocarburos (alcanos, alquenos o alquinos) del

mismo numero de atomos de carbono, pero anteponiendo el prefijo ciclo.

CH;
CH;— CH; / AN
| | CI{z ;Hz
CH;— CH; CH,—-CH,
Ciclobutano Ciclopentano

CH;
d N

CH; CH

| |l
CH; CH
\CH; -

Ciclohexeno

Grupos derivados de los hidrocarburos
Si a cualquier hidrocarburo se le suprime un hidrogeno, la agrupacién atomica

resultante se denomina grupo alquilico o alquilo si dicho hidrocarburo es de la

serie alifatica y arilo si pertenece a la aromatica.
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Se nombran suprimiendo la terminacion o sufijo ano del alcano con igual

numero de carbono y afladiendo a terminacion ilo.
* metilo -CHj3

* cetilo -CHQCH3

» propilo -CH,CH,CHj3

HIDROCARBUROS AROMATICOS

A esta familia pertenecen el benceno y sus derivados que por su olor agradables
reciben este nombre.

El benceno es el hidrocarburo aromatico mas sencillo presentado la formula:

CeHs

Esta sugiere que es una molécula altamente insaturada, pero sus propiedades son
muy diferentes a compuestos con estas caracteristicas, como alquenos y
alquinos.

El debate de la estructura y el enlace del benceno fueron solucionados por
Friederich Kekule en 1865 cuando propuso que esta molécula era intermediaria

entre dos, ahora denominadas estructuras de resonancia:

H H
H H H H H H
<> <>
H H H H H H
H H H
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Los doce 4atomos del benceno se encuentran en un mismo plano. Existe
hibridacion sp2 para cada carbono y los orbitales p no hibridados se extienden
por encima y por debajo de este plano. El solapamiento lateral de los orbitales p
forma orbitales pi, estando los electrones de estos deslocalizados en todo el

anillo bencénico. Esto se conoce cono la teoria del orbital molecular.

Una forma practica de representar a la molécula del benceno es mediante las

siguientes estructuras:

o0—0 QO

La estructura de la molécula de benceno es una de las mas sencillas y recurrente
entre los compuestos aromaticos, aunque tenemos también algunas otras que son

un tanto mas complejas con varios anillos insaturados:

9 10
8 1
8
§ 1
2
7 2
6 3
5 4 6 5 4 3
naftaleno fenantreno
1
8 9
1
7 & 2
rad
3
6 3 6
5 10 4
5 4
antraceno azuleno
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Derivados de Hidrocarburos Aromaticos
Nomenclatura

Existen compuestos derivados por sustitucion de algin hidrogeno por algin
grupo funcional.

Cuando el benceno lleva un radical se nombra primero dicho radical seguido de
la palabra benceno.

i CHs

Nitrobenceno Metilbenceno

Cuando hay dos sustituyentes sobre el anillo de benceno se puede nombrar
mediante la correspondiente combinacion de localizadores 1,2-, 1,3-, 6 1,4- o
bien mediante los prefijos orto-, para el 1,2-, meta- para el 1,3- y para- para el

1,4-.

Br

1 Br Br
6 2 Br
5 3
4 Br
Br
1.2 — dibromobenceno 1.3 — dibromobenceno 1,4- dibromobenceno
o- dibromobenceno m- dibromobenceno p- dibromobenceno
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Existen también muchos otros compuestos con nombres comunes que son
aceptados por la TUPAC (Unidén Internacional de Quimica Pura y Aplicada).

Algunos de ellos son los siguientes.

©©@ 0-0 00

bencena tolueno xilena (-, m- y p-) bifenila hattaleno
QCH; COOH =
fenal anisol anilina benzaldehido acido benzdico estireno

Algunos compuestos aromaticos heterociclicos.

Todas estas moléculas ciclicas, contienen al menos un atomo diferente al

carbono formando parte del anillo, el que puede ser de cinco o mas atomos. Por

ejemplo:

L) J ) 0.
o0 /
| 0 5 \
pirrol furano tiofeno piridina
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FUNCIONES OXIGENADAS

ALCOHOLES

Los alcoholes y fenoles poseen como grupo funcional el hidroxilo -OH. Se lo
considera derivados de los alcanos, al reemplazar al menos un atomo de H por
un grupo hidroxilo.

O bien se los considera como derivados del agua, reemplazando un hidrogeno

por un radical alquilico. Tienen como formula general:

“R—OH

Nomenclatura:

e Segun la nomenclatura de la TUPAC, los alcoholes se nombran tomando
el prefijo correspondiente al nimero de carbonos de la cadena carbona
principal y la terminacion “ol/ ”. La cadena mas larga que posee el grupo
OH es la principal y sirve de base para la denominacion. Se numera

partiendo del extremo mas proximo al grupo OH.

Ejemplos:
CH; OH CH; CH;OH CH;CH;CH;OH
Metanol Etanol 1 Propanol
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4) 3) 2 (D
CH;-— CH; —(EH—CHzOH

CH;

2 metil 1 butanol

e También se puede utilizar nombres comunes impuestos por el uso:

CH; OH CH;CH; OH
Alcohol Metilico Alcohol Etilico
Clasificacion:

e Segun el grupo OH se encuentre unido a un carbono primario, secundario

o0 terciario.

R—OH CH3CH,CH;CH,CH,OH
Alcohol Primario 1 Pentanol
: ;i
CH-OH CH,—C— CH,
R OH
Alcohol Secundario 2 Propanol
Y e
R—- (}H—OH CH;CH,CH; — CI —CHj3;
Al hITT o 3 metil 3 hexanol (}Hz
cohol Terciario CH3
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e Los alcoholes hasta aqui vistos, presentan un solo grupo hidroxilo, por
ello se los llama también monohidroxilados. Cuando poseen mas de un

grupo OH de los llama, y polihidroxilados o polioles.

ICHzOH
ICHOH
CH,OH

Glicerol

Propiedades Fisicas:

e Los primeros alcoholes de la serie son liquidos y los superiores son

solidos.

e Son menos densos que el agua y la densidad aumenta con el nimero de

atomos de carbono.

e Aligual que el agua presentas punto de ebullicion anormalmente altos en
relacion a su peso molecular, esto se explica por la capacidad de las

moléculas de los alcoholes de generar puentes hidrogeno.

e Los alcoholes de la primera serie son muy solubles en agua debido a que
son moléculas polares y que, entre ellas, pueden formarse puentes

hidrogeno.

Propiedades Quimicas:

e Las de mayor importancia:

Alcohol + Acido Organico ——  Ester
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e Por eliminacion de agua los alcoholes dan alquenos o éteres.

Oxidacion:

e Alcohol Primario + O, —> Aldehido

CH; CH, OH

CH;C =0
“H

Etanal

e Alcohol Secundario + O, —— Cetona

H
l
CH; — (I: —CH; + O2 —— CH3 —ﬁ —CHs + O2
OH O
2 Propanol Propanona

e Los alcoholes terciarios presentan mucha dificultad para oxidarse. En

medio 4cido se deshidratan formando alquenos.

ETERES

Presentan la siguiente formula general:

“R—O—R’

Se los puede considerar derivados de las sustitucion de un hidrégeno del grupo

funcional de un alcohol, por un radical alquilo o arilo. También se los puede
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considerar derivados de la sustitucion los dos hidrogenos del agua por radicales
alquilados o arilicos.

Nomenclatura;

e Se coloca después de la palabra éter, el nombre de los radicales que los

forman. Si los radicales son iguales, se nombran una so6lo vez:

CH; H.C—O—CHj; O—CHj CH, CH;
Etil metil éter

Fenil- propil éter

Propiedades fisicas:

e Salvo el éter metilico que es un gas, los restantes son liquidos incoloros.
Son menos densos que el agua, de olores agradables, muy volatiles e

inflamables.

e Por la ausencia del grupo OH no pueden forman puentes hidrégenos,
teniendo puntos de ebullicién similares a los alcanos de igual peso
molecular.

e Los pares de electrones no compartidos en el oxigeno, si pueden formar
enlaces puente hidrogeno con moléculas de agua por ello poseen una
solubilidad similar a los alcoholes.

Propiedades Quimicas:

e Oxidacion: No son facilmente oxidables pero en presencia de oxidantes

fuertes como el dicromato de potasio, se oxidan produciendo aldehidos.
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ALDEHIDOS y CETONAS
Grupo carbonilo

Existen un grupo de compuestos de gran importancia bioldgica que poseen en

su estructura el denominado grupo carbonilo:

N
d

C=0

Aldehidos y cetonas presentan las siguientes formulas generales:

H R

\C =0 \c =0
R rR”
Aldehido Cetona

En los aldehidos el grupo carbonilo se encuentra unido a un atomo de hidrégeno
(o dos en el caso del metanal, unico caso) y a un radical alquilo o arilo. En las
cetonas el carbonilo se encuentran unido o dos radicales alquilo o arilo, iguales o
no. Estos compuestos son sumamente importantes y son la base para el estudio

de los hidratos de carbono, ya que presentan estos grupos funcionales.

Nomenclatura;

e Segun la nomenclatura de la TUPAC, se nombran tomando el prefijo

correspondiente al nimero de carbonos de la cadena carbona principal y
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la terminacion “al ” para la designacion de aldehidos y el sufijo “ona”

para las cetonas:

H H
/ /
H-C=0 CH;-C=0
Metanal o formol Etanal
CH3 —ﬁ—CHS CH3 _ﬁ_CHZ_CHZ_CH3
O O
Propanona o 2-pentanona

Acetona

e También para los aldehidos se pueden utilizar nombres comunes
impuestos por el uso que derivan de los acidos carboxilicos en los que

derivan por oxidacion: Formaldehido (metanal), Acetaldehido (etanal).

e Para las cetonas existe una forma de nombrarlas que consiste en nombrar
los radicales unidos a la cadena carbonada principal (al grupo carbonilo) y

anadir la palabra cetona:

CH;-CH, —ﬁ —CH,—CH;
O
Dietil cetona

Propiedades Fisicas:

e Los aldehidos y cetonas mas simple son liquidos (excepto en metanal), los

de mayor nimero de carbono son sélidos.
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e Son solubles en agua, esta propiedad disminuye a medida que aumenta la
cadena carbonada.
e Muchos de estos compuestos poseen olor agradable y se los utiliza en

perfumeria y como agentes aromatizantes.

Propiedades Quimicas:

e El grupo carbonilo otorga ciertas caracteristicas especiales a estos
compuestos. Existe una mayor atraccion por parte del oxigeno de los
electrones produciendo una desigual distribucion de estos, creando un
enlace carbono-oxigeno muy polarizado. Por la carga parcial positiva el
carbono es atacado por reactivos nucleofilicos (dadores de un par
electronico) y el atono de oxigeno, a su vez, acepta la parte positiva del
reactivo. Esto explica las reacciones de adicion y condensacion que
presentan aldehidos y cetonas, que ampliaremos durante el primer afio de

la carrera.

Reacciones de oxidacion

e Aldehidos: en presencia de oxidantes suaves se oxidan con facilidad

transformandose en acidos de igual nimero de carbonos:

H OH
/ /
CH:-C=0 CH;-C=0
Etanal 0, Acido Etanoico

e Cetonas: por tener el grupo carbonilo entre dos radicales son mas dificiles

de oxidar y requieren de oxidantes fuertes como el permanganato de
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potasio en medio &cido, dando lugar a 4cidos de menor niimero de carbonos.
La posicion diferencial del grupo carbonilo también ayuda a diferenciar ambos

compuestos segun su capacidad de reducir compuestos:

e Reaccion de Tollens: el reactivo consiste en una solucion de hidroxido de
amonio y nitrato de plata. La plata y el amonio forman un complejo
llamado plata diamino que reacciona con el aldehido. La plata se reduce y
se deposita sobre la superficie del tubo donde se realiza la reaccion

espejandolo. Las cetonas no pueden realizar esta reaccion.

e Reaccion de Fehling: se utiliza una solucion de sulfato cuprico y
hidroxido de sodio con tartrato de sodio y potasio. Cuando se mezclan se
genera un complejo entre el idn cuprico y el tartrato dando a la solucidon
un color azul intenso. Al agregar un aldehido y calentarlo suavemente el
color cambia a un precipitado rojo debido a la formacion de oxido

cuproso. Las cetonas no pueden realizar esta reaccion.

Reacciones de Reduccidn:

H
N cC=0 — R- OH
Alcohol Primario
R /

Aldehido

R h
N C=0 - (} H-OH
Cetona R

Alcohol Secundario
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ACIDOS CARBOXILICOS

Derivan de la oxidacion de alcoholes o bien de aldehidos y poseen el grupo

funcional carboxilo:

/OH

—-C=0

Cuando un acido organico presenta un solo grupo carboxilico se lo llama
monocarboxilicos cuando presenta mas, poli carboxilicos. Este grupo es el
encargado de otorgarle la caracteristica acida a estos compuestos.

Como se los puede obtener a partir de las grasas se llaman también 4cidos grasos.
Nomenclatura:
e Segun La IUPAC, los acidos carboxilicos se nombran como los alcoholes

de donde derivan cambiando la terminacion “ol” por “oico”.

e También se conocen algunos por sus nombre triviales o vulgares:

OH OH OH
/ / /
H-C=0 CH3—C—O CH;—CH—C=0
Acido metanoico o Acido etanoico o Acido propanoico o
férmico acético propionico
OH /OH
/ —
CH~CH,—~CH—~C=0 CH:—(CH:1~C=0
Acido butanoico o Acido hexadecanoico o
butirico palmitico
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CH,COOH

|
HO Ic COOH
CH,COOH

Acido Citrico
(Ac. Tricarboxilico)

Propiedades Fisicas:

e Los primeros de la serie son liquidos voldtiles, de olor penetrante y
desagradable. De cuatro a diez carbonos son liquidos oleosos, de olor
desagradable. Los de mas de diez atomos son so6lidos y casi inodoros.

e La solubilidad en agua decrece con la cadena carbonada.

e Presentan también puntos de ebullicion elevados en comparacién con su
peso molecular debido a la formacion de puente hidrogeno entre sus
moléculas.

Propiedades Quimicas

e Formacion de sales

/OH /ONa
CH3;=(CH2)1s~=C=0 + NaOH — CH;=(CH2)1s~=C=0 + H,0

Acido octodecanoico o Estearato de sodio
Estearico

Las sales se nombran de manera similar las derivadas de acidos organico,

reemplazando la terminacidn oico del acido por la de ato.
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ESTERES

Son derivados de un acido orgéanico y un alcohol. Poseen La féormula general:

O

1
R—C—OR’

La mayoria son sustancias de olor agradable. Son responsables de los sabores y
fragancias de la mayoria de los frutos, flores y de condimentos artificiales de

dulces, helados, etc.

Nomenclatura:

e Primero se nombra al anién derivado del 4cido, y luego el nombre del

grupo alquilo del alcohol derivado.

O

I
H3C—C _0 CH3

Etanoato de metilo (acetato de metilo)

FUNCIONES NITROGENADAS

AMIDAS

Se las considera derivadas de los acidos organicos y amoniaco. Poseen el grupo

funcional:
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NH.

R—C=0

Nomenclatura:

e Se nombran

cambiando

(1P Ed

la terminacion ‘o del hidrocarburo

correspondiente por la terminacion amida.

:?'
=

HLC™ " NH,

Acetamida

:0

C LI
CH5;CHy™ " "NH;

Propanamida

AMINAS

Se los puede considerar como derivados del amoniaco NHj; reemplazando

alguno de los H por grupos alquilico o arilos.

Las aminas se clasifican segiin el numero de grupos enlazados al nitrogeno,

primaria si hay solo uno y secundaria o terciaria:
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R —NH:;

Amina primaria
i

H3C_CI:_NH2
H

Etilamina

Nomenclatura:

R{

R

Amina secundaria

I
HsC—C—N—H
i CHs

N-metiletilamina

R{
R —NH;
R/

Amina terciaria

H

I -a
HaC—C—N-CHs
I CH;

N,N-dimetiletilamina

e Sec los puede denominar anteponiendo el nombre del radical unido al

nitrégeno seguidos de la palabra amina.

Etil-metilamina

H3C — CH2_ NH -_ CH3

Trimetilamida

H3C i N - CH3

I
CH,
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RESUMEN DE LOS PRINCIPALES GRUPOS FUNCIONALES

FAMILIA G. FUNCIONAL EJEMPLO
ALCANOS R-R” CH5-CH,-CH5-CHs,
ALQUENQOS R-CH=CH-R’ CH5-CH=CH-CHj,
ALQUINOS R-C=C-R’ CH5-C=C-CHs-
ALCOHOLES R-OH CH5-CH,-OH
HALOALCANOS( R-X CH4-CH,-Br
X=Cl,Bro I
ETERES R-0O-R’ CH;-O-CH,-CH,
ALDEHIDOS :93 CH,-CH,-CHO
R’C“H

CETONAS : ‘,?7 CH3-CO-CH,-CH;
R’C“‘R

ACIDOS 0 CHa-CH,-COOH
RS oH

ESTERES :",:,’: CH5-CH,-COQO-CH;4
rR"“ or

AMINAS R-NRR’ CHa-CH,-NH,

AMIDAS 'ﬁ’ CH5-CH,CONHCH;
c
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ISOMERIA

Se denomina isomeros a los compuestos diferentes que poseen la misma férmula

molecular:
Is6meros de Cadena
Isomeria Plana o > Is6meros de Posiciéon
de Estructura

Is6meros de Funcion

Enantiomeros (Antipodas opticos)

Isomeria Espacial o
Esteroisomeria >

Diasteromeros (Diastoisomeros)

Isomeria Plana o Estructural

Estos isomeros difieren solo en el orden en cual estan enlazados los atomos de

la molécula.

Isomeria de cadena: compuestos que poseen la misma formula molecular pero

que difieren en la estructura de la cadena carbonada:
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CH3; —CH»—-CH>-CH3 CH3 —=CH —-CH3s Metilpropano o
| isobutano

-but
n-butano CH:

Isomeria de posicion: compuestos que poseen la misma férmula molecular, la
misma cadena carbonada y las mismas funciones pero que estas Ultimas se

ubican en posiciones diferentes:

OH
I
CH; —CH,—-CH,—-CH;OH CH;-CH,—CH-CHj3;

1 -butanol 2-butanol

Isomeria funcional: compuestos que poseen la misma formula molecular pero

distintas funciones:

H
CH-OH C/=O
(IZ =0 H—IC —OH
OH —(IZ —H OH —(IZ —H
H—(IZ —OH H—IC —OH
H—(IZ —OH H—(IZ —OH
lCHzOH éHon
Fructosa Glucosa

Isomeria Espacial o Esteroisomeria
Son compuestos que difieren en la disposicion espacial de los atomos de la

molécula.
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Enantiomeros o isomeros dpticos: Para comprender este tipo de isomeria hay

que definir el concepto de carbono asimétrico o quiral:

/H
C=0
H—(Ij — OH

|
CH:0OH
Gliceraldehido

Como se puede observar el carbono secundario presente en la formula tiene sus
cuatro valencias saturadas por distintos compuestos. Estas sustancias tienen la
capacidad de desviar la luz polarizada, cuando un rayo de esta atraviesa una
solucion de dicha sustancia. Es decir son compuestos Opticamente activos y es la
unica diferencia existente entre estos isomeros. Se la presenta como la imagen

en espejo una de la otra (no son imagenes superponibles):

HOHzC

La desviacion de la luz polarizada se determina experimentalmente con un

aparato denominado polarimetro.
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Un haz de luz comun esta compuesto por vibraciones dispuestas en todos los
planos que se intersectan en el eje de propagacion del haz. La luz polarizada esta
compuesta por vibraciones en un solo plano. Las sustancias Opticamente activas
tienen la capacidad de desviar este haz hacia un lado o el otro. Por convencion
cuando un compuesto desvia la luz hacia la derecha se antepone el signo + al
nombre de compuesto y el signo — cuando desvia la luz polarizada a la izquierda.

Tener presente que esto solo se determina experimentalmente.

A la hora de escribir la formula de los isobmeros Opticos, estos se distinguen por
la configuracion de los cuatro sustituyentes del carbono quiral. El compuesto de
referencia es el gliceraldehido donde si el hidroxilo del carbono secundario mas
alejado de la funcion aldehido (en este caso hay un solo carbono secundario) se
encuentra a la derecha de antepone la letra D a la férmula del compuesto, si lo

tiene a la izquierda se antepone la letra L.

M M
C=0 C=0
H— — OH OH-( —H
| |
CH.OH CH.OH
D-Gliceraldehido L-Gliceraldehido

Cuando tenemos moléculas mas complejas como en el caso de la glucosa vemos
que tenemos mas de un carbono quiral y por lo tanto la posibilidad de muchos
isdmeros opticos. Un error muy comun que se comente cuando se dibuja la D-
glucosa y al lado su isémero 6ptico, L- glucosa, es sélo cambiar el hidroxilo del

carbono secundario mas alejado de la funcién aldehido a la izquierda:
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H
/
C=0
[
H—C —OH
[
HO—C —H
[
H—C —OH
[
H—C —OH

|
CH-0OH
D-Glucosa

L-Glucosa

Como se podra observa ambas moléculas no son la imagen especular una de la
otra, por que solo cambiamos un hidroxilo de posicion. Estos compuestos

dibujados son isémeros por que poseen la misma férmula molecular PERO NO

SON ISOMEROS OPTICOS.

Lo correcto es lo siguiente:

H H
/ /
C=0 C=0
| |
H—C —OH HO—-—C—H
| |
HO—C—H H—C —OH
| |
H—C —OH OH—C—H
| |
H—C —OH OH—C—H
| |
CH-OH CH-OH
D-Glucosa L-Glucosa

Esto es sumamente importante en los organismos vivos, por ejemplo, nuestro

organismo utiliza la D-glucosa para la generacion de energia y no la L-glucosa.

Nuestras proteinas esta formadas por L-aminoacidos y no por D- aminoacidos:
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H H

| I
H.N-c-H H - ¢ — NH.
| I

COOH COOH

L-Glicina D-Glicina

Diasteromeros: Solo mencionaremos un tipo especial de este grupo que son los
isomeros trans y los isémeros cis. Estos se producen cuando existen dobles
enlaces carbono-carbono. En este caso la rotacion en torno al doble enlace se ve
restringida.

Por ejemplo:

R R
>c=cC

H H

Si tomamos un plano imaginario que pasa por la doble ligadura es perpendicular

al plano que contiene los atomos teneros dos posibilidades:

Isdmero cis IsOmero trans

Esto se otorga diferentes propiedades a estos isdémeros, como es el caso de los

lipidos que veremos durante el cursado de Quimica I.
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Ejercicios, dibujar:

1) 2,5 dimetilhexano

2) m — diclorobenceno

3) 2, 2, 4 trimetilpentano

4) p - bromofenol

5) 2,5 dimetil-3 etil- 3 hexeno

6) o — dibromobenceno

7) Butanona

8) 7- metil -3 - octino

9) Pentanona
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10) 4 - metil- ciclohexeno

11) 2,2 dimetil propano

12) Acido acético 6 etandico

13) 2,2-dimetil-propanal

14) Acido hexanodioico

15) Dimetilamina

16) 4 - metil pentanal

17) Ciclopentano

18) Anilina (o fenilamina)
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19) 2,2 - dimetil - 1 propanol

20) Trimetilamina

21) 1,3 dibromobenceno

22) 2,4 dimetil - 1 hexanol

Nombrar las siguientes estructuras:

Estructura

Nombre

OH

CHj
CH;-CH,-CH-CH,-CH,-CHs

H;C——C——CHj

@
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OH

|
CH; - CH, - CH, — CH-CH;

&,
CH

H,C—C
O- CH, - CH,

CH
H,C— C—CH,

CH

Cl

CH}. —CH=CH- CHg.

CH; — CH; — NH — CH3

295




MODULOQO: QUIMICA FCM-UNSE

UNIDAD 12

CH, — CHj;
|
CH; - CH- CH- CH, — CHs;

|
CH;

NO,

CHCHHC—COOH

CH,

CH;—-CH,; - C=CH

)

//
[L.C—C.
OH

CH; —CH - C = C — CH- CH;

| |
CH; CH;

Br
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CH;-CH,-C-CH,

O

CHa-CH,-CHo-CHy-CH,-CH,-CHs
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