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PROLOGO A LA 6 EDICION

FEsa sexta edicién de nuestro texto sigue los lineamientos de la obra original, en cuanto estd pensada y diseflada como un texto
para alumnos en su primer curso de Quimica. En ese sentido, se ha preferido remarcar conceptos fundamentales dando pie a
futuras profundizaciones, y ofrecer una ejercitacion adecuada para fijar esos conceptos en cada tema abordado; por eso, se
desarrollan en detalle muchos ejemplos de problemas numéricos y su resolucion.

Sobre la base de la estructura de las ediciones, en ésta se ha agregado el estudio de la velocidad con la que ocurren las reaccio-
nes: la Cinética Quimica. Consideramos que con la inclusion de este importante tema (no abordado anteriormente), se compleia
el panorama de un curso de Quimica General que incluye ademds una introduccion al estudio de las moléculas orgdnicas y de
interés biologico.

A lo largo de los 12 afios transcurridos desde la primera edicién de este libro (en 2006), esta obra ha ido cambiando y comple-
tandose con nuevos t0picos, nuevos ejemplos y mds ejercitacion; esto ha sido fruto de la experiencia propia y de la transmitida
por numerosos colegas docentes universitarios (del Ciclo Bdsico Comun de la Universidad de Buenos Aires) y de escuelas me-
dias que utilizan el texto en sus cursos. También hemos recibido muy valiosos aportes, criticas y comeniarios de estudiantes que
guiaron sus primeros pasos en el estudio de la disciplina Quimica con su lectura y estudio de este libro. 4 todos ellos, nuestro
agradecimiento.

Queremos destacar el aporte fundamental del Prof. Dr. Jorge A.O. Bruno en el desarrollo del Capitulo 11 (La velocidad de las
reacciones quimicas} de esta edicion ampliada, y en la revision final de la obra, y manifestar nuestro profundo agradecimiento
al colega docente e investigador.

Por dltimo, deseamos manifesiar gue, como docentes e investigadores, en el marco de nuestra realidad académica, lo que
queremos es brindarle al estudiante que se acerca a la Quimica por primera vez el conocimiento de contenidos disciplinares
que seran una base para profundizar o derivar en el transcurso de sus estudios subsiguientes, y ademas, el conocimiento de
la Quimica como ciencia util y cuyos avances tienen una relacion directa con la vida cotidiana. Creemos que este texio es una

contribucion en ese sentido.

Cecilia D. Di Risio — Isabel M. Vizquez — Mario Roverano




Prélogo: algunas palabras acerca de este libro

Este libro estd dirigido a los estudiantes que se ponen en contacto con la Quimica a nivel universitario por primera vez, con el obje-
to de brindarles una herramienta itil y eficaz para iniciarse en el mundo de la Quimica.

Lo escribimos porgue hemos percibido que los alumnos, en los primeros afios de estudio de la Quimica, necesitan disponer de un texto
que complemente la labor del docente en el aula, que incluya tanto los principios fundamentales de la disciplina como ejemplos de ejer-
cicios numéricos vesueltos en detalle. Esperamos que este libro brinde al estudiante un camino accesible para iniciarse en esta ciencia,
va que estd disefiado para cursos basicos, normalmente semestrales. Hemos dado particular importancia a la adquisicion de las herra-
mientas que permiten incorporar los conceptos fundamentales de la Quimica. En este texto bdsico se prefirié explicar y remarcar con-
ceptos fundamentales antes que desarrollar exhaustivamente algunos temas, para preparar adecuadamente al estudiante y facilitarle la
COMPFEnsIOn cOrFecta en cursos posteriores.

El libro ha sido dividido en doce capitulos en los que se incluye una serie de ejercicios de aplicacién de los contenidos tratados en el
mismo, con la mayoria de las respuestas. Luego de una introduccion general, los Capitulos 2, 3, 4, v 5 introducen el estudio de la vision
submicroscopica de la materia, con referencias a la integracién con los fendmenos macroscopicos que se detallan mas adelante. Fl
Capitulo 6 comienza a integrar las propiedades submicroscdpicas con las observables macroscipicamente, mediante el estudio de la
forma de moléculas sencillas y las fuerzas entre particulas, que permiten explicar muchas de las propiedades de las sustancias. Ll
Capitulo 7 proporciona al estudiante una introduccion al estudio de compuestos simples del carbono, que se explican con cierto detalle.
Ademds se describen de manera sencilla, diversos compuestos de interés bioldgico. El conocimiento bdsico de los distintos tipos de com-
puestos permitird al estudiante analizar a posteriori propiedades y comportamiento de diferentes sustancias quimicas, y de esta manera
acceder a un nivel general de conocimientos. En los Capitulos 8, 9 y 10 se detallan propiedades de las soluciones y los gases, y la este-
quiomelria de las reacciones. En los Capitulos 11y 12 se trata el concepto de equilibrio quimico, detallando particularmente el de dcido-
base, y se presentan numerosos efemplos de cdleulo, asi como una abundante ejercitacion.

Asimismo, en varios de los capitulos anexamos apéndices con tablas y datos, y secciones que permiten ampliar y profundizar los temas
tratados, conectando la Quimica con las experiencias cotidianas. En el apéndice del Capitulo 5, se incluye una seccion donde se expli-
can como pueden escribirse las formulas y nombrar los compuestos inorganicos.

Quimica Basica es el resultado de nuestra extensa experiencia docente y de innumerables intercambios de opiniones entre nosotros y
varios de nuestros colegas, a los gue agradecemos el habernos alentado para escribirlo. Como suele suceder cuando un trabajo como el
gue emprendimos ve la luz por primera vez, puede haber ocurrido que se hayan deslizado algunos ervores involuntarios o que ciertas
explicaciones sean factibles de ser mejoradas. Cualquier sugerencia y comentario constructivo serd muy bien recibido por nosotros.

Agradecemos a todos los que nos han aportado valiosas criticas y sugerencias. En particular, queremos reconocer a Delia y Ricardo
su gran colaboracién tanto en la revision critica de cada capitulo como en los comentarios y opiniones aceriadas, asi como el aliento
permanente que nos brindaron ellos y Mario; probablemente sin todos ellos dificilmente estas paginas hubieran sido publicadas. También
hacemos extensivo nuestro agradecimiento a los disefiadores, por la paciencia que han tenido con nosotros.

Finalmente, esperamos que nuestro libro estimule al estudiante y le sea itil para comenzar a construir una base para el conocimiento
de esta disciplina, que le permita seguir profundizando en estos y otros topicos, en el amplio y complejo mundo de la Quimica.

Cecilia D. Di Risio  Mario Roverano  Isabel M. Vazquez
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1. INTRODUCCION

;De qué estan hechas las
cosas? ;Qué son las sustancias?
cY las soluciones? ;Qué es la
composicion centesimal? Estas y
ofras pregunias intentaremos res-
ponder en este capitulo.

2. LA MATERIA

Cotidianamente oimos la palabra quimica pero, en general, no sabemos de qué se trata.
Entonces surge la pregunta: (Qué es la Quimica? En nuestros dias, la Quimica es una herra-
mienta clave para conocer e interpretar nuestro mundo circundante, desde lo mas pequeiio como
las particulas constituyentes de la materia, hasta la composicion de las galaxias o los fendme-
nos de la vida.

Desde principios del siglo XIX, la Quimica ha tenido un desarrollo realmente vertiginoso.
Hoy la Quimica es imprescindible para la evolucion de otras ciencias. Estd presente en la
Biologia, a través del estudio de la quimica celular, los microorganismos y las biomeléculas. En
la Geologia, al estudiar la composicién de las rocas y los minerales. En Medicina, enfre otros,
en el estudio y aplicacién de los medicamentos, en los métodos de diagnostico de enfermeda-
des v en el mejoramiento de la nutricion. En la industria aparecen constantemente mejores
fibras sintéticas para la fabricacion de ropas, metales mas fuertes y mejores alimentos. En la
agricultura, cada vez es mas frecuente el uso de insecticidas y de fertilizantes quimicos, para
regular el crecimiento de las plantas.

Diariamente estamos en contacto con cambios que ocurren en la naturaleza: los arboles cre-
cen, el agua se evapora, el carbon, la madera o el papel arden, el hierro se oxida. La quimica
tiene que ver con todos estos cambios.

Los fenémenos descriptos corresponden a procesos del mundo macroscdpico, que podemos
percibir con nuestros sentidos. La Quimica también se ocupa de interpretar y explicar como y
por qué ocurren las cosas. Para ello es necesario internarse en la naturaleza jntima de la mate-
ria, que nos conduce a un mundo que no podemes ver ni tocar, sino apenas imaginar. Es el
mundo submicroscépico. El método cientifico para el avance de las ciencias, debe conciliar
ambos mundos.

La Quimica es una ciencia experimental y como tal requiere de la observacion y la experi-
mentacidn, que provienen del mundo macroscopico. Pero, para explicar los hechos observados,
se requiere de la creacion de un modelo tedrico a nivel submicroscopico. Es decir, una teoria
basada en la formulacién de hipétesis o suposiciones, a través de las cuales es posible explicar
los hechos experimentales. Finalmente y a manera de resumen podemos dar una respuesta mas
formal a la primera pregunta:

La Quimica es la ciencia que estudia la naturaleza de la materia, sus propiedades, las
modificaciones gue se producen en su composicion y los cambios de energia que acompanan
a las mismas.

Nos relacionamos con el mundo que nos rodea a traves de nuestros sentidos. Son ellos
los que nos permiten percibir los objetos que estan a nuestro alrededor. Pero, jde qué estin
hechas las cosas?

18
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En principio, podemos decir que todo objeto estd constituide por materia. Todo lo que nos
rodea ¢s de naturaleza material: una silla, un auto, un velero, un perro, nosotros. En general,
todo lo que podemeos ver o tocar estd constituido por materia. Llamamos materia a todo ague-
llo que nos rodea, ocupa un lugar en el espacio y es perceptible por nuestros sentidos.

La materia tiene masa y ocupa un lugar en el espacio; decimos que es extensa. El Universo
que nos rodea esta formado por materia ¥ en €l ocurren fendmenos fisicos y quimicos.

Toda porcion limitada de materia recibe el nombre de cuerpe. Es decir, un cuerpo es un
objeto material caracterizado por su forma. Por ¢jemplo, son cuerpos una manzana, una silla,
una pelota, el agua contenida en un vaso, o el vaso mismo.

Masa, peso y energia

Ya hemos sefialado que la materia estd caracterizada por tener masa. Una esfera de plomo
del tamatio y aspecto de una pelota de golf, se veria igual que una auténtica, aunque seria mucho
mds pesada. Imaginemos qué pasarfa si golpeamos con un palo de golf a esta pelota.
Evidenternente, apenas se moveria. En cambio, si aplicamos el mismo golpe a una pelota ver-
dadera ¢sta recorreria un largo camino. Esto ocurre debido a que la pelota de plomo ofrece
mayor resistencia al golpe que Ja de golf.

La distinta resistencia que ofrecen los cuerpos al movimiento recibe el nombre de inercia y
es una propiedad del cuerpo. La magnitud que mide la inercia de un cuerpo es la masa. La pele-
ta de plomo tiene mas inercia que la de golf y por lo tanto tiene mayor masa. Un objeto que
tiene una masa grande presenta mucha resistencia al movimiento.

La unidad de masa adoptada por el Sistema Métrico Legal Argentino (SIMELA) es el kilo-
gramo (kg). ;En qué se diferencia la masa de un cuerpo de su peso?

Todos sabemos que al soltar un objeto que sostenemos en la mano, se cae. Si preguntamos
por queé s¢ cae, a menudo escuchamos que es “por la ley de la gravedad”. Esta ley fue descu-
bierta por Isaac Newton, segilin cuenta la leyenda, cuando estando sentado a la sombra de un
manzano observd como se caian las manzanas.

Newton descubri6é que entre dos cuerpos cualesquiera siempre existe una fuerza de atrac-
cion, qgue recibe el nombre de fuerza gravitatoria. Esta afirmacion es conocida como Ley de
Gravitacion Universal. La ley se extiende a todos los objetos del Universo. Por ejemplo, la
Tierra atrae a la Luna y ésta atrae a la Tierra. De aqui surge el concepto de peso de un cuerpo:

El peso de un cuerpo en un lugar determinado de la Tierra, es la fuerza de atraccion que
ejerce la Tierra sobre él.

El peso y la masa son magnitudes distintas. La masa de un cuerpo es una constante propia
del mismo. El peso, en cambio, es una fuerza y varia ligeramente con el lugar de la Tierra donde
se mida. Los quimicos no usan el peso sino la masa.

Por otra parte, lo que permite que los hombres caminen, las plantas crezcan, los auto-

Isaac Newton

Nacié el 25 de diciembre de 1642
en Inglaterra. Matematico y fisico
genial, se destacod por haber des-
arrollado las leyes del movimien-
fo a flas que estan sujetos los
cuerpos. Fallecio en 1727, a los
ochenta y cinco afios.
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moviles y los trenes funcionen, lo podemos sintetizar en una sola palabra: Energia.

A diferencia de la materia, no la podemos ver ni tocar, solo la percibimos a través de sus
efectos. Los cientificos reconocen principalmente dos formas basicas de energia mecanica: la
energia potencial y la cinética.

La energia potencial (Ep) es basicamente la capacidad que tiene un cuerpo de realizar tra-
bajo debido a la posicién que ocupa respecto de la superficie de la Tierra. Por ejemplo, el agua
que se encuentra en la parte superior de una cascada, tiene energia potencial, porque puede caer.
También posee energia potencial una piedra sostenida en el aire, porque tiene la posibilidad
de caer. En cambio, una pelota que ha caido sobre la playa no tiene mas posibilidad de caer
y por lo tanto no posee energia potencial. Cuanto mds alto se halla un objeto, mayor es su
energia potencial,

La energia cinética (Ec), en cambio, estd asociada al movimiento de un cuerpo. Por gjem-
plo, el movimiento del agua que cae en una cascada, o el de un atleta corriendo.

La energia.cinética de un cuerpo puede calcularse mediante la formula Ec = 2 m x v2,
donde m es la masa del cuerpo y v su velocidad. Cuanto mayor es la velocidad de un objeto
mayor es su energia cinética.

Diariamente estamos en contacto con distintas manifestaciones de la energia. Por ejemplo,
cuando conectamos una plancha, ésta recibe energia eléctrica que luego se transforma en calor
(energia caldrica). Si encendemos una lamparita, la energia eléctrica calienta el filamento de
tungsteno y se transfoma en luz (emergia radiante) y calor. Las pilas que usamos a diario,
proveen energia eléctrica a expensas de energia quimica. Estos ejem-plos nos indican que la
energia se presenta de distintas formas que pueden convertirse unas en ofras.

Como veremos mas adelante, Albert Einstein postuld la equivalencia entre la masa en repo-
so de un cuerpo v la energia, expresada por la famosa ecuacién £ = m ¢?, donde c es la velo-
cidad de la luz.

3. LA MATERIA Y SUS ESTADOS

El plasma

A muy altas temperaturas existe
un cuarto estado de la materia. el
plasma. Bajo condiciones exfre-
mas la maleria se separa en parti-
culas positivas y negativas. Un
efemplo del plasma lo constituye
la superficie def sol. A una tempe-
ratura de aproximadamente
8000°C, los atomos del hidrogeno
y del helio se dividen en particulas
subatomicas.

La materia se presenta en tres estados fisicos diferentes denominados estados de agregacion:
sélivo, liquido y gaseoso. Por ejemplo, tanto un trozo de madera como uno de carbon son solidos;
el agua o el alcohol comun son liquidos; el aire que respiramos o el gas natural con que cocina-
mes, son gases.

Los sélidos tienen forma y volumen propios y practicamente no se los pueden comprimir
(son incompresibles).

Los liquidoes, en cambio, si bien tienen volumen propio, adoptan la forma del recipiente que los
contiene. Son poco compresibles.

Finalmente los gases, no tienen forma ni volumen propios. Ocupan todo el espacio del reci-
piente que los contiene y se comprimen ficilmente.

Tanto los liquidos como los gases presentan la propiedad de moverse progresivamente de
una parte a otra, es decir, fluyen. Por esta razoén se los conoce con el nombre de fluidos.

Para explicar los hechos observados en el mundo macroscdpico, hay que estudiar la estruc-
tura de la materia y para ello es indispensable recurrir al mundo submicroscépico. Podemos
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imaginar este mundo, admitiendo que estd constintido por particulas tan pequefias, que no pue-
den ser percibidas directamente por nuestros sentidos ni afin en el microscopio mas potente,
Una manera util de representar la materia a nivel submicroscopico, es mediante dibujos esquema-
ticos, que simbolizan un infimo nimero de particulas, representativo de toda la muestra.
Partiendo de la base que la materia estd formada por mintsculas particulas invisibles, poderos
representar, a nivel submicroscopico, los tres estados de la materia de la siguiente manera;

solido liquido gas

Figura 1.1: Representacion submicroscopica de los estados
de agregacion de la materia.

En la Figura 1.1 podemos apreciar que el solido tiene forma y volumen propio, el liguido
adopta la forma del recipiente, mientras que el gas ocupa todo el espacio disponible sin tener
forma ni volumen propio.

El modelo cinético

A los efectos de explicar la naturaleza de sélidos, liquidos y gases, es conveniente analizar
el comportamiento de las particulas que los constituyen.

Cuando dejamos pasar los rayos del sol a través de una ventana, es muy frecuente observar
polvo suspendido en el aire, que se mueve continuamente en distintas direcciones como impul-
sado por fuerzas invisibles. En 1827, Robert Brown observé un movimiento similar en granos
de polen suspendidos en un gas o en un liquido. Fl movimiento era al azar en forma de zigzag
y mas intenso cuanto menor era el solido suspendido y més elevada la temperatura. Este fend-
meno es conocido con el nombre de movimiento browniano, en homenaje a su descubridor.

Podemos explicar este hecho suponiendo que las particulas del pas o del liquide se mueven
y chocan a los granos de polen suspendidos, a los que les confieren su movimiento.

Hacia 1860 Maxwell y Boltzmann, con el objeto de dar una interpretacion general de este
fenémeno, propusieron la teoria cinética de la materia, basada en los postulados siguientes:

* Las particulas constituyentes de la materia estin en movimiento, es decir, poseen energia cinética.

EL NIVEL SUBMICROSCOPICO

Cap. 2
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Trayectoria de un movimiento
browniano

Estado liquid

000
C}@ o 070
@@@Q{:}{:

Estado gaseoso

» Cuanto mayor es la temperatura tanto mayor es la energia cinética media (promedio) de
las particulas.

+ Entre las particulas que componen la materia existen fuerzas de atraccion, gque varian
inversamente con la distancia.

De acuerdo con esta teoria los quimicos explicaron las caracteristicas de solidos, liqui-
dos y gases, segln:

+ Solidos

La energia cinética de las particulas es tan baja que no se desplazan y tampoco alcanza a
compensar a la energia de atraccion entre ellas, por lo cual la distancia entre particulas es peque-
fia v la atraccién es muy intensa. Estdn situadas muy cerca unas de otras, ocupando posiciones
fijas en el espacio y formando, en general, un ordenamiento regular que se mantiene en todo el
s6lido. Esto hace que los sdlidos tengan forma y volumen propios y que al aumentar la presion
su volumen practicamente no varie (son incompresibles). La energia cinética se pone de mani-
fiesto por vibraciones alrededor de una posicion fija.

» Liquidos

La energia cinética de las particulas es algo mayor que en el caso de los solidos y, si bien no
alcanza a compensar a la energia de atraccion, la interaccion neta disminuye lo suficiente como
para que las particulas se deslicen unas sobre ofras a una distancia entre particulas comparable
a la de un sélido. Por esta razon los liquidos pueden fluir. Ademds, como las particulas del liqui-
do no mantienen posiciones fijas, pueden adaptarse a la forma del recipiente que los contiene.
Tienen volumen propio aunque no forma propia.

+ Gases

La energia cinética de las particulas es la mayor de los ires estados de agregacion y practi-
camente compensa a la energia de atraccién. Asi, la interaccion neta es casi nula v las particu-
las se desplazan casi independientemente en el recipiente que las contiene, ocupando todo el
volumen a su disposicién. Esto explica la gran compresibilidad de los gases, dado que un
aumento de la presion implica una disminucion de la distancia entre las particulas, disminuyen-
do el volumen, come se muestra en la Figura 1.2.

Figura 1.2: Representacion submicroscopica de fa cormpresion de un gas.
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Los cambios de estado

La experiencia nos muestra que es posible pasar de un estado de agregacién de la materia a otro.

Por ejemplo, todos sabemos que si dejamos durante un tiempo a temperatura ambiente un
trozo de hielo (agua en estado solido), éste se derrite formando agua al estado liquido. El hielo
s¢ ha fundido y este proceso recibe el nombre de fusion. Durante la fusion del hielo la tempe-
ratura permanece constante en 0°C.

La fusién es el pasaje del estado solido al liquido. En los siguientes esquemas de particulas,
representamos este proceso a nivel submicroscdpico.

fusion

B

Estado liquido

Las particulas pasan de un estado bien ordenado en ef sélido a un estado menos
ordenado en el liquido.

Podemos comprobar experimentalmente que durante cualquier proceso de fusion la tempe-
ratura no cambia, La temperatura a la cual ocurre la fusién depende de la sustancia en cuestién
y de la presion a la que se realiza.

El punto de fusion es la temperatura a fa cual un sélido funde a una presién determinada

Si la fusion se realiza a presion atmosférica normal (1013 hPa), esta temperatura se deno-
mina punte de fusion normal.

Si luego de la fusién del hielo calentamos el agua obtenida, la temperatura aumenta hasta
llegar a los 100°C, donde permanece constante. A esta temperatura observamos que ¢l agua
hierve. Este proceso que ocurre en toda la masa del liquido, recibe el nombre de ebullicion.

Ebullicién: es el pasaje de liguido a vapor que tiene lugar en toda la masa del liguido, a
una temperatura y presion determinadas.

Durante la ebullicién de cualquier liquido, Ia temperatura permanece constante. La tempe-
ratura a la cual un liquido hierve depende de la naturaleza del mismo y de la presion.

PUNTO DE FUSION
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PUNTO DE EBULLICION

Cuando se entrega calor a tna
sustancia, aumenta la velocidad
media de las particulas que la
componen hasta alcanzar la
energia suficiente para producir el
cambio de estado.

Es la temperatura a la cual un liquido hierve a una presion determinada

Si la ebullicién ocurre a presion atmosférica normal, esta temperatura recibe el nom-
bre de punto de ebuflicion normal.

Los puntos de fusién y de ebullicion son propios de cada sustancia.

Ahora bien, es evidente que luego de lavar el piso éste se seca a temperatura ambiente. Lo
mismo ocurre cuando ponemos a secar ropa, o cuando se seca nuestro cabello luego de lavarlo.
Estos hechos nos indican que el agua pasa de liquido a vapor atin a temperatura ambien-
te. Este proceso ocurre en la superficie del liquido a cualquier temperatura y se denomina
evaporacion:

Evaporacién: es el pasaje de liquido a vapor que se produce desde la superficie de un liqui-
do a cualquier temperatura.

En conclusién, la diferencia esencial entre evaporacion y ebullicion reside en que la evapo-
racién ocurre a cualquier temperatura y solo desde la superficie, mientras que la ebullicion se
produce a una temperatura determinada, para una presion dada, y en todo el liquido. Ambos pro-
cesos suelen nombrarse mediante la palabra vaporizacién.

Los pasajes que experimenta la materia de un estado de agregacion a otro, como consecuen-
cia de absorcion o liberacién de calor, se denominan cambios de estado. Pueden lograrse
mediante la variacion de la temperatura, de la presién o de ambas a la vez.

Estos cambios que no producen alteraciones en la composicion de la materia, son transfor-
maciones fisicas. Reciben nombres caracteristicos. Los mas utilizados son los que indicamos
en el siguiente esquema:

volatilizacion

fusidn vaporizacion
Sdlido Liquido Gaseoso
O e —————————
solidificacidn condensacién
sublimacién

Figura 1.3: Esquema de los cambios de estado de la materia.

Cotidianamente podemos presenciar los distintos cambios de estado de ta materia. Por gjemplo:

« Cuando calentamos cera, 0 cuando se producen los deshielos en el verano, estamos en pre-
sencia de procesos de fusidn.
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* Enel congelamiento de los lagos en invierno, o en la formacion de hielo en las heladeras,
se produce la solidificacion.

* Son ¢jemplos de vaporizacion, la ebullicion del agua, la evaporacion de un solvente, la
evaporacidn del agua en el proceso de formacion de las salinas, etc.

* La condensacién se presenta en la formacion de las nubes, o de la niebla, o en las gotitas
de agua que aparecen sobre ¢l vidrio de una ventana, en épocas de bajas temperaturas,

= La volatilizacion ocurre por ¢jemplo, con la naftalina que colocamos en la ropa como anti-
polillas, o cuando exponemos “hielo seco™ al aire.

* Cuando el iodo al estado gaseoso es enfriado, se obtienen cristales por sublimacion.

4. LA MATERIAY SUS PROPIEDADES

Los cuerpos presentan diversas caracteristicas que permiten distinguirlos entre si, que son
sus propiedades. La densidad, el punto de cbullicién, el color, el volumen y la masa, son gjem-
plos de propiedades.

Las propiedades como la masa, el peso y el volumen que varian con el tamaiio del sistema
considerado se denominan propiedades extensivas.

Las propiedades extensivas son las que dependen de la masa del sistema

Las propiedades extensivas deben medirse sobre toda la porcion de materia sometida a estudio
y 1no permiten identificar un material. En efecto, 1a plata y el platino pulidos son metales grises
y brillantes que pueden confundirse. Midiendo las masas o los volimenes de dos muestras de
ambos metales no podemos discernir cudl es cudl. Por cso, para identificar un material es nece-
sario analizar otras propiedades que lo caractericen.

Hemos visto que tanto la masa de una sustancia como el volumen que ocupa son propieda-
des extensivas. Sin embargo, si efectudramos el cociente entre la masa y el volumen, entre dis-
tintas muestras de una mista sustancia, encontrariamos siempre el mismo valor. Este cociente
entre la masa {m) y el volumen (¥) dc una sustancia se denomina densidad v se simboliza
mediante la letra griega rho:

2=m/V

La densidad no depende de la masa de material considerado; ademas, como cambia de una
sustancia a otra, es caracteristica de cada sustancia. En nuestro ejemplo podemos distinguir la
plata del platino midiendo sus densidades. La densidad de la plata es 10,5 g/em?3 y la del platino
21,4 glem3,

Propiedades como la densidad, cuvos valores no cambian con la masa del sistema consi-
derado, se denominan propiedades intensivas.

La unidad fundamental de la masa
en el sistema internacional (S.1.)
es el kilogramo (kg) v su relacion
con el gramo (g), es:
Tkg=1000g=1.103g

La unidad fundamental del
volumen del S.I. es el metro
cubico (m):

1 m3 = 1000 dm3 = 1.103 gm3

1 m3 = 1000000 cm3 = 1106 cm3

PROPIEDADES
EXTENSIVAS

Actualmente, la IUPAC
recomienda simbolizar la
densidad con la lefra griega
rho(p), aungue es comun
designaria con la lefra
griega delta (8).
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Sistema homogéneo, formado
por el agua contenida en
un recipfente.

FASE

2.- Segtin las propiedades de la materia

» Sistemas homogéneos:

Podemos decir, casi intuitivamente, que un sistetna homogénco es uriforme.

Supongamos que tenemos un recipiente con agua y extraemos una muestra del liquido con
el objeto de determinar su punto de ebullicion a presion normal. Al efectuar la determinacidn
observamos que el valor obtenido es 100 °C. Si hacemos lo mismo con otra mucstra extraida
del mismo recipiente, también obtendremos el mismo resultado. Se hace evidente que cualquie-
ra sea la muestra de agua que tomemos, ¢l punto de ebullicion es el mismo. Mas aun: cualquier
otra propiedad intensiva que determinemos, come por ejemplo la densidad, es la misma en todo
el sistema. Decimos entonces que la muestra de agua es homogénea.

Los sistemas homogéneos son aquellos en los gue sus propiedades intensivas no cambian a
lo largo de todo el sistema, es decir; cualquier porcion def sistema tiene los mismos valores de
sus propiedades intensivas que el resto.

Asi por ¢jemplo, un trozo de oro puro, una muestra de agua salada, o el gas contenido en
una garrafa, son ejemplos de sistemas homogéneos.

» Sistemas heterogéneos:

Si al recipiente con agua del ejemplo anterior, le agregamos unas gotas de aceite, veremos
que éste flota en el agua. Esto se debe a que el aceite no se disuelve en el agua y su densidad es
menor. El sistema dejo de ser un sistema homogéneo, porque el aceite no tiene las mismas pro-
piedades intensivas que el agua.

Los sistemas heterogéneos son aquellos cuyos valores de las propiedades intensivas
varian segiin la porcion del sistema considerado.

Una bebida enfriada con cubitos de hielo es otro ejemplo de un sistema heterogéneo, por-
que las propiedades intensivas del hielo son distintas que las de la bebida.

Estos ejemplos nos muestran que los sistemas heterogéneos no son uniformes, sino que pre-
sentan partes, como agua/aceite o bebida/hielo, separadas por superficies de discontinuidad bien
definidas. Cada una de esas partes que tiene iguales valores de las propicdades intensivas, cons-
tituye una fase del sistema.

Es cada porcion de un sistema matefial con iguales valores de sus propiedades intensivas

Podemos afirmar que todo sistema homogéneo esta constituido por una sola fase (monofasico),
mientras que un sistema heterogéneo tiene dos o mas fases (polifisico).
En la Figura 1.5 a) se representa un vaso con agua y un clavo de hierro, que constituyen
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un sistema heterogéneo formado por dos fases: una liquida (agua) y una sélida (clavo), que
corresponden a dos componentes {agua y hierro). En b) hay un vaso con agua v un cubito de
hielo, también tiene dos fases, pere en este caso un solo componente: el agua. Finalmente en el
sistema ¢) tenemos un vaso con agua, dos cubitos de hielo, clavos de hierro y limaduras de hie-
1o, que tiene tres fases (dos solidas y una liquida) y dos componentes (hierro y agua).

#a—"’- —_‘—Hﬁ'ﬁ;‘ e
i e e
R Aq"‘—-a_._a_f—"

e

b) c)

Figura 1.5: Ejemplos de sistemas heterogéneos.

Hemos visto hasta aqui algunos ejemplos de sistemas homogéneos v de heterogéneos, cla-
sificados asi por la observacién de los mismos a simple vista. Ahora bien, que un sistema sea
homogeéneo o heterogéneo depende del instrumento que se utilice para observarlo. Algunos sis-
temas que parecen homogéneos a simple vista, pueden ser heterogéneos al observarlos en el
microscopio. Por ejemplo, a simple vista, tanto la leche como la tinta china o la sangre apare-
cen come sistemas homogéneos, pero vistos al microscopio podemos observar pequefias parti-
culas dispersas en un medio liquido. Desde este punto de vista se trata de sistemas heterogéne-
0s.

Por consiguiente, para reconocer si un sistema es homogéneo ¢ heterogéneo debemos esta-
blecer algiin criterio.

Adoptaremos como criterio para decidir si un sistema es homogéneo, que las particulas que
lo componen no sean visibles cuando se lo observa con el microscopio,

6. LAS SOLUCIONES

Consideremos una muestra de agua azucarada. jEs un sistema homogéneo o heterogé-
neo? Observando la muestra a simple vista parece un sistema homogéneo. En este caso el
sistema esta formado por dos componentes: aziucar y agua. 8i colocamos un poco de azucar
en un recipiente con suficiente cantidad de agua v agitamos, podemos observar que el azi-
car se disuelve totaimente. Si ahora observamos una gota de agua azucarada al microscopio,
no distinguiremos el azacar del agua. Hemos confirmado segin nuestro criterio que el agua
azucarada es un sistema homogéneo.

Por otra parte, podemos determinar si los valores de las propiedades intensivas cambian en
el sisterna. Si efectuamos, por ejemplo, mediciones de la densidad en distintas porciones del sis-
tema, encontrarcmos que los valores son los mismos. En consecuencia el sistema en cuestion es
efectivamente homogéneo. Decimos entonces que el aziicar se ha disuelto en el agua formando

EJEMPLOS

feche vista al microscopio
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cap.8

una solucién. Ademas, podemos modificar la composicion del sistema, agregandole un poco mas
de azcar hasta llegar a un punto en que ¢sta ya no se disuelve. Si en este punto seguimos agre-
gando aziicar, obtendremos un sistema heterogéneo formado por dos fases: azicar sin disolver y
solucién. A partir de este ejemplo estamos en condiciones de introducir el concepto de solucion:

Una solucién es un sistema homogéneo formado por dos o mas componentes

Esto significa que un sistema homogéneo puede estar formado por mis de un componente.

Aleaciones

En el ejemplo anterior hemos analizado una solucién cuyo estado de agregacion es liquido,
pero... ;qué ocurre si fundimos dos o més metales mezclados y Juego enfriamos ¢l sistema a
temperatura ambiente? Obtenemos un material metalico homogéneo que al estar formado por
dos o mas componentes es una solucion. En este caso una solucion solida.

Muchos de los objetos metdlicos que conocemos no estin constituidos por un solo metal,
sino que son mezclas de varios metales y a veces no metales, los cuales al fundirse se disuel-
ven unos en otros. Las soluciones sélidas asi obtenidas se denominan aleaciones y sus propie-
dades son distintas de las de sus componentes. En general, las aleaciones sintéticas tienen pro-
piedades que mejoran las caracteristicas de los metales puros, siendo mas resistentes y duras
que éstos. Algunas aleaciones son muy conocidas y apreciadas por sus aplicaciones extensas y
variadas. Asi por ejemplo, el bronce es una aleacion de cobre con estaiio y el latén de cobre
con cinc. El “estafio” que se usa para soldaduras contiene 50% de estafio y 50 % de plomo. El
oro usado para joyeria es una aleacion con plata y cobre. Ei oro blanco, tal como se lo conoce
en joyeria, es una aleacion que contiene 75% de oro, 16% de paladio y 9% de plata.

Los aceros son aleaciones de hierro con proporciones variables de otros metales como man-
ganeso, niquel, y cromo, y un no metal como el carbono. Los aceros asi obtenidos presentan una
resistencia notablemente superior a la del hierro metalico. El carbono confiere al acero dureza,
flexibilidad y resistencia a la corrosién. Los aceros tienen propiedades que los hacen objeto de
extensas aplicaciones industriales, como en la fabricacion de autopartes, vajillas, tanques, reac-
tores industriales, y planchas para blindajes. Los aceros inoxidables son aleaciones de hierro y
carbono con cromo v niquel.

Otro ejemplo de soluciones son las amalgamas. El mercurio, que es un liquido, presenta la
notable propiedad de disolver numerosos metales como el oro, el cobre, el cinc y la plata, entre
otros. Los productos obtenidos son aleaciones que pueden ser solidas o liquidas y reciben el
nombre de amalgamas. En odontologia era muy utilizada la amalgama de mercurio con plata y
cinc para obturar caries, aunque actualmente estd siendo reemplazada por otros materiales.
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7. SEPARACION DE SISTEMAS MATERIALES

Frecuentemente resulta necesario separar las fases de un sistema heterogéneo o los compo-
nentes de un sistema homogéneo. Para lograrlo se utilizan métodos fisicos de indole mecénica
sencilla. Estos procedimientos tienen diversas aplicaciones, tanto en la vida cotidiana como en
la medicina y la industria.

A continuacion haremos una breve descripeion de los métodos mas utilizados para separar las
fases de un sistema heterogéneo o los componentes de un sistema homogéneo.

METODOS DE SEPARACION

1.- Sistemas heterogéneos

Separar un sistema heterogéneo significa dividirlo en sus fases constitutivas. Para lograrlo, se
aplican métodos fisicos que aprovechan las diferentes propiedades de los componentes del sistema.

Entre ellos, podemos citar la sedimentacién y decantacién, que permiten separar las fases
de un sistema cuyos componentes presentan gran diferencia de densidad. Consideremos por
gjemplo, un vaso que contiene un sistema formado por una suspension de arena en agua. Si el
sistema se deja en reposo, por accién de la gravedad la arena se va depositando en ¢l fondo, es
decir, sedimenta. El agua sobrenadante puede separarse trasvasdndola a otro recipiente median-
te la ayuda de una varilla de vidrio. Este proceso se denomina decantacién.

Si la diferencia de densidad no es grande, se puede acelerar la sedimentacion mediante la
centrifugacién que realiza una méaquina centrifuga.

Si el sistema esta formado por dos fases liquidas de diferente densidad, como el agua
y el aceite, es posible separarlas mediante una ampolla de decantacién. El aceite es inso-
luble en el agua, la que al ser més densa queda en el fondo de la ampolla. Luego, abrien-
do la llave de la ampolla, se separa toda el agua que es recogida en un vaso de precipita-
dos, quedando el aceite en la ampolla.

Un método que aprovecha la diferencia en el tamaiio de las particulas de un sistema forma-
do por componentes solidos es la tamizacién. Para lograr la separacidn se utiliza una malla
(tamiz), que retiene las particulas mas gruesas, dejando pasar las de menor tamario. Este proce-
dimiento se aplica, por ejemplo, para separar la harina del afrecho, o la arena de impurezas.

La filtracién es un método que permite la separacién de un sistema en el que hay un sélido
disperso en un liquido, mediante un filtro. La fase s6lida es retenida por el filtro mientras la
liquida pasa a través de €1, como sucede cuando preparamos un café de filtro o un t¢ de hierbas.

La disolucién es un método que se utiliza para separar dos fases sélidas, que tienen parti-
culas de similar tamafo, cuando una de las fases se disuclve en un solvente dado y la otra no.
Por ejemplo, si por error colocamos sal en un frasco que contiene pimienta molida, podemos decantacion con ampolia
separarlos agregando agua, que solo disuelve a la sal. Luego, podemos completar la separacién
filtrando el sistema.

Amenudo se requiere una combinacion de varios métodos para lograr una separacion completa.
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8. LAS SUSTANCIAS

filtracion

destilacion simple

SUSTANCIA

2.- Sistermas homogéneos

Fraccionar un sistema homogéneo significa obtener sus componentes constitutivos. Para
ello se utilizan métodos fisicos de fraccionamiento, como la destilacion o la cristalizacion.

* Destilacion

Es un proceso que permite lograr la separacion de los componentes de una solucion liquida.
Consiste en el calentamiento del sistema v la posterior condensacion de los vapores producidos,
al hacerlos pasar a través de un tubo refrigerante.

El equipo de destilacion consiste en un balon donde se coloca la solucion a fraccionar, pro-
visto de un termémetro cn su cuello para registrar la temperatura de los vapores producidos, El
balén posee una salida lateral que se conecta a un tubo refrigerante, por cuyo intertor pasan los
vapores; el refrigerante tiene una camisa exterior por la que circula una corriente de agua. Al
pasar por el tubo los vapores se enfrian, condensandose.

Las destilaciones mas frecuentemente utilizadas son la destilacion simple y la fraccionada.

« Cristalizacién

Este método se utiliza para separar un sélido de la solucion en la que se halla disuelto,
mediante ¢l enfriamiento del sistema. Es muy utilizado para purificar sustancias solidas que
contienen impurezas. Por ejemplo, si se desea purificar una muestra de azicar impura, se pre-
para una soluci6n concentrada de la misma a la temperatura mas elevada posible, se filtra en
caliente con lo cual se separan las impurezas insolubles. Luego se deja enfriar la solucion a tem-
peratura ambiente o més baja. Se observa la formacion de cristales de azicar y quedan disueltas
las impurezas solubles. El azicar purificada puede obtenerse filtrando el sistema.

Como hemos visto, los sistemas homogéneos pueden estar constituidos por un solo compo-
nente, como por ejemplo una muestra de agua, o por mas de uno como en una solucion {agua
azucarada).

Los métodos utilizados para fraccionar los sistemas homogeneos son métodaos fisicos. Ahora
bien, si un sisterna homogéneo resiste toda tentativa de fraccionamiento por métodos fisicos, sig-
nifica que estd formado por un solo componente y decimos que se trata de una sustancia.

La composicién de una solucion puede variarse dentro de ciertos limites; la composicion de
las sustancias, en cambio, es siempre la misma y no puede modificarse a menos que se altere la
sustancia. Por ejemplo, cualquier muestra de agua pura (H,0) siempre contiene 88.88% de oxi-
geno y 11,12% de hidrogeno.

Una sustancia es un sistema homogéneo formado por un solo componente, cuya
composicion es invariable

S$i tenemos en cuenta que la composicion de una sustancia es constante, sus propiedades
intensivas también lo son.
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Como hemos visto, no es posible descomponer una sustancia empleando métodos fisicos.
No obstante, la experiencia nos muestra que existen ciertos métodos mediante los cuales cs
posible descomponer una sustancia. Son los procesos quimicos. Veamos algunos hechos expe-
rimentales:

» Al calentar enérgicamente clorato de potasio que es un solido blanco, se descompone
dando origen a dos sustancias: cloruro de potasio (sélido blance) v oxigeno gaseoso.

» Calentando suficientemente oxido de mercurio (solido rojo) se transforma en mercurio
fliquido gris) v oxigeno gaseoso.

* Si hacemos circular corriente eléctrica por agua {a la que se le agregan unas gotas de
acido para permitiy la conduccion), se produce sit descomposicion en dos sustancias
gaseosas: hidrogeno v oxigeno.

En los dos primeros casos se ha producido una descomposicion térmica, mientras que en
el iltimo una electrélisis. Concluimos que, mediante procedimientos de este tipo, es posible
descomponer algunas sustancias, obteniendo a partir de ellas otras distintas,

El proceso por el cual una sustancia puede ser descompuesta en otras, es un ¢jemplo de una
transformacion quimica.

Sustancias simples y compuestas

Las sustancias que pueden ser descompuestas en otras mas sencillas mediante transforma-
ciones quimicas, se denominan sustancias compuestas. Asi, segun vimos, el clorato de potasio,
el oxido de mercurio y el agua son sustancias compuestas.

Si ahora intentamos descomponer mediante métodos quimicos el oxigeno, el mercurio o el
hidrégeno, no lo lograremos. Si la sustancia no puede ser descompuesta ni ain mediante trans-
formaciones quimicas, recibe el nombre de sustancia simple. El hidrégeno, el oxigeno v el
nitrégeno, son cjemplos de sustancias simples. Esto significa que las sustancias quimicas,
segun puedan o no descomponerse, pueden clasificarse en dos clases: las sustancias compues-
tas y las simples.

Tanto las sustancias simples como las compuestas tienen algo en comun: estan constitui-
das por elementos quimicos. Podemos decir que los elementos quimicos son los constituyen-
tes de todas las sustancias, simples y compuestas. Las sustancias simples estan formadas por
un solo elemento, mientras que las compuestas estan constituidas por dos o mas elementos,

Los elementos mas abundantes en la Tierra son el oxigeno, el silicio, el aluminio y el hierro.

En la Figura 1.6 presentamos a manera de resumen, una clasificacion de los sistemas mate-
riales y de las sustancias.

CAMBIOS QUIMICOS

Cap. 10

[ Susianciasg

Compuestas Simples
agua oxigeno
;10{?:312 de hidrégeno
sacarosa mercurio
acelona ore
clanol nilrogeno
amoniaco azufre
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En una heladera se puede encontrar un yogur, limones y pome-
los y en una alacena una botella de vinagre. Todos estos produc-
tos contienen algunas sustancias en comiin: los dcidos. Esta pala-
bra deriva de acidus del latin, que significa agrio. Justamente estas
sustancias son las responsables del sabor agrio que percibimos en
dichos productos. Asi por cjemplo en el yogur se halla el acido
lactico, en el vinagre el dcido acético y el &cido citrico esta pre-
sente en los limones y pomelos. Este altimo es utilizado para darle
sabor a muchos dulces y productos de reposteria.

También podemos encontrar una serie de productos de limpie-
zd, que contienen sustancias como el amoniaco o ¢l hidréxido de
sodio que basan su accién en su poder desengrasante, ya que son
capaces de disolver sustancias grasosas permitiendo su remocion.
El amoniaco se usa para la limpieza de vidrios y el hidroxido de
sodio, conocido en la industria como soda caustica, se utiliza para
destapar cafierfas. La leche de magnesia, que es una suspension de

hidroxido de magnesio cn agua, estd presente en los laxantes sua-
ves. Bste conjunto de sustancias corresponden a una segunda

clase de compuestos que cn quimica se conocen como bases o
alealis. Ticnen sabor amargo, tacto jabonose y si son muy concen-
tradas producen graves quemaduras en la picl.

Cuando los 4cidos se combinan con las bases, sus propiedades
se neutralizan mutuamente, originando una nueva serie de produc-
tos quimicos conocidos como sales. La sal mas comin es el cloru-
ro de sodio conocida como sal de mesa, usada para sazonar los ali-
mentos. El polvo de hornear contiene una mezcla de dos sales: el
hidrogenocarbonato de sodio (conocide como bicarbonato de
sodio) y el hidrogenotartrato de potasio.

La cascara de! huevo contiene otra sal: el carbonato de calcio.
Fsta sustancia se halla, ademas, en materiales de construccion, en
ol marmol, la tiza, las perlas y constituye un buena parte de las
rocas. Otra sal que se encuentra frecuentemente en el ambito
hogarefio es el carbonato de sedio (soda Solvay), presente en la
mayoria de los llamados jabones en polvo.

9. COMPOSICION DE LOS SISTEMAS MATERIALES

COMPOSICION CENTESIMAL

Para establecer la composicidén de un sistema material, es necesario determinar la masa de

cada uno de sus componentes. Habitualmente se expresa la relacion que existe entre la masa de
cada componente v la masa total del sistema.

Por ejemplo, las personas que sufren de hipertension arterial deben disminuir el consumo de
la sal de mesa, que esta constituida mayoritariamente por cloruro de sodio (NaCl). En su reem-
plazo deben utilizar sal con bajo contenido en sodio (sal dictética), que estd compuesta por una
mezela de cloruro de sodio, cloruro de potasio (KCI) y carbonato de magnesio (MgCO3). Se
sabe que 20 g de esta sal dietética, contienen 6,60 g de cloruro de sodio, 13,20 g de clomuro de
potasio y 0,20 g de carbonato de magnesio.

Si queremos expresar la composicién de esta sal en forma de porcentaje de cada componen-
te, debemos expresar la masa de cada uno de ellos presente en 100 g de sal.

Para ¢llo, establecemos las sigulentes relaciones:
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a) Para el NaCl:

sien 20 g de sal hay ---------- 6,60 g de NaCl
. 100 = 6,60
enl00gdesalhabrg--------- X=———¢g - 33gdeNa(l
20

b) Para el KCI:

20gdesal ---------- 13,20 g de KCl
100 x 13,20
100gdesal --------- X = —————— g - 66 g de K]
20

¢) Para el Mg(COy:

20gdesal ---------- 0,20 g de MgCO,
100 = 0,20

s — 1,00 ¢ de MeCO,
%0 g — 1,00 g de MgCO;

100 g de sal - X

En consecuencia, ia composicién de la sal dietética es: 33% de NaCl, 66% de KCl y
1,0% de MgCO,.

Esta manera de expresar los resultados obtenidos, mediante el porcentaje de cada compo-
nente, es muy utilizada y se conoce como la composicion centesimal del sistema.

La composicion centesimal de una selucidn viene dada por las relaciones porcentuales entre
la masa de cada uno de los componentes y la masa total de la solucion. Esta composicién se
conoce coma porcentaje en masa y se simboliza % m/m. Por ejemplo, una solucidn de azicar
en agua al 102 m/m, significa que hay 10 g de azlicar disueltos en 100 g de solucion.

Asi, si tenemos 50 g de aziicar disueltos en 200 g de solucidn, el porcentaje en masa puede
calcularse de la siguiente manera:

200 g de solucion--------------- 50 g de az(car

100 g de solucidn - -------------- x =25 g de azucar

Por lo tanto, decimos que la composicion centesimal de esta solucion es 25% m/m,

Para soluciones formadas por dos componentes liquidos, se utiliza el porcentaje en volumen
(% V/¥), que indica la relacién porcentual entre el volumen de cada componente y ¢l volumen
total de la solucion,

Esta forma de expresar la composicion de una solucion es muy utilizada para indicar la gra-
duacion alcohdlica de varias bebidas, como el vino, la cerveza v el whisky. Por ejemplo, los

MgCOo3
1%

Composicidn de fa sal dietética

Expresar la composicion
centesimal de un sistema es
indicar el porcentaje de cada

uno de sus componentes
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Cuando se usa la expresion %V/V
normaimente se supone que el
volumen total de la solucion es la
suma de los volumenes de cada
componente. Se dice que los voli-
menes son aditivos.

o oxigenc
nitrégenc 216
78% "
— _,_W,W,/M S S

otros g:ases
1%

Composicion del aire
{% en volumen)

vinos tienen una graduacién aicohdlica promedio de 13% en volumen. Esto significa que 100 cm?
de vino contienen 13 em? de alcohol y se indica 13°. Si queremos saber el volumen de alcohol
contenido en una botella de 750 cm? de vino, planteamos:

100 cm3 de vino -« == n-------- 13 em3 de alcohol
750 % 13
=" ¢

m? =97,5c¢m?3 alcohol
100

750 cm’ de ving - - - << =-----=- X

El porcentaje en volumen es tamhién utilizado para expresar la composicion de una sqlucion
gaseosa, como pot ejemplo el aire. La corteza terrestre esta rodeada por una extensa capa gaseo-
sa (atmosfera), cuya composicién varia segin la altura respecto del nivel del mar. La atmosfe-
ra suele dividirse en diferentes capas, de composicion y temperaturas variables: la troposfera
(de unos 15 km de altura), la estratostera (80 km) y la ionosfera.

La troposfera esta constituida esencialmente por una solucion gaseosa denominada aire, cuya
composicién es practicamente constante. El aire puro (filtrado y seco), estd compuesto por una
mezcla de gases que se encuentran en las proporciones que s¢ detallan en la tabla siguiente:

Componente del aire % en volumen % en masa
nitrogenc (N2) 78,04 75.49
oxigeno (O) 20,95 23,11
argén (Ar) 0,94 1,28
didxido de carbono (CO») 0,034 0,045
neon (Ne) 0,0018 0,0012
helio (He) 0,0005 0,0007
otros (Kr, Xe, H») 0,0337 0,0731

Como podemos advertir, el aire puro es una solucidn gaseosa, cuyos principales componen-
tes son nitrdgeno y oxigeno.

También en las sustancias compuestas se utiliza la composicion centesimal para indicar la
relacion porcentual de los elementos que la componen. Asi, por ejemplo, en 9 g de agua hay 1 g
de hidrégeno y 8 g de oxigeno y su composicion centesimai es:

% H=1/9x100=11,11%

% O = 8/9 x 100 = 88,8%%
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10. LA CONSERVACION DE LA MATERIA

Si quemamos un trozo de madera en un recipiente cerrado en presencia de una cantidad limi-
tada de aire, las cenizas, los gases formados y el aire restante quedarian dentro del sistema.
Comparando ¢l peso del sistema total luego de la combustién, con el del sistema original, puede
comprobarse que son iguales.

Estos hechos fueron observados por el eminente quimico francés Antoine Laurent Lavoisier,
quien realizé numerosas experiencias utilizando sisternas cerrados, los que pesaba antes y des-
pués de cada proceso. Luego de esas experiencias, donde hizo constante uso de la balanza, el
francés concluyd que el proceso de combustion consistia en una reaccion de los materiales con
el oxigeno del aire.

“Nada se crea, nada se destruye, todo se transforma”, decia Lavoisier. En otras palabras,
afirmaba que la masa de un sistema cerrado no se crea ni se pierde durante una reaccién quimi-
ca, sino que cambia de unas sustancias a otras.

Cuando quemamos un trozo de papel o de carbdn, tanto el papel como el carbén se reducen a ceri-
zas. El combustible de un antomévil se va agotando mientras estd encendido. El alimento que ingeri-
mos se consume. ;Entonces, “desaparece” la materia? Todo se transforma, ahi estaba la clave. Agotar
un material no significa destruirlo sino transformarlo en otro. Tanto el papel, como el carbon o la nafia,
al quemarse se combinan con el oxigeno del aire convirtiéndose en didxido de carbono gaseoso y vapor
de agua. El alimento se va transformando en tejido vivo y en compuestos esenciales para el organismo.
En otras palabras la materia se conserva, aunque se produzcan transformaciones quimicas. Esto fue
comprobado experimentalmente por Lavoisier, pesando los materiales antes y después de producirse
una transformacion quimica, en recipientes cerrados para evitar pérdida de pases.

Para comprobar experimentalmente estos hechos resulta muy cémodo trabajar con un tubo
en forma de “Y™ invertida conocido como tube de Landolt, que se muestra en la Figura 1.8.

Figura 1.8: Tubo de Landolt

Se coloca en las ramas de la'Y del tubo las sustancias que se quiere hacer reaccionar y luego
se da vuelta el tubo para que se produzca la transformacion en la rama inferior. Pesando el sis-
tema antes y después del proceso, se puede observar que no se registra variacién de masa, salvo
el error experimental, antes v después de ocurrida [a transformacion.

La generalizacion de lo expuesto a todas las reacciones quimicas, nos conduce a la Ley de
conservacion de Ia masa que podemos enunciar asi:

DE LAVOISIER A EINSTEIN

Antoine Lavoiser

Nacio en Paris en agosto de
1743 y se lo conoce como el
padre de la Quimica moderna;
sus investigaciones, entre otras,
cohdujeron a la ley de conserva-
cibn de la materia.

En 1788, afio en que triunfo la
Revolucion Francesa, publicd su
Tratado Elemental de Quimica,
libro que fue traducido a varios
idiomas y es considerado ef
primer texto moderno de quirnica.
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LEY DE CONSERVACION
DE LA MASA

Albert Einstein

Naci6 ef 14 de mayo de 1879 en
un pueblo del sur de Alemania.
Distaba mucho de ser un nifio pro-
digio, aunque gustaba leer libros
de Ciencia y Matematica. Cuando
tenia 26 afios publict fres articulos
dignos de un genio. Ef primero se
referia al efecto Browniano, el
segundo al efecto fotoeléctrico por
ol cual obtuvo el Premic Nobel de
Fisica y el dltimo trataba de fa
Teoria de la Relatividad que abrié
nuevos horizontes en el desarrolfo
de la Fisica.

E! 26 de marzo de 1925 el Colegio
Nacional de Buenos Afres tuvo ef
alto honor de recibir su visita.
Fallecio el 18 de abril de 1955.

{ a masa de un sistema cerrado permanece constante, aun cuanda ocurran en éf
transformaciones quimicas

Equivalencia entre masa y energia

Se ha comprobado que ciertos fenémenos liberan grandes cantidades de energia a expensas
de importantes pérdidas de materia. Por ejemplo, la energia térmica que irradia el sol va
acompafiada de una pérdida de masa del mismo. Algo similar ocurre también con la enorme
cantidad de energia puesta en juego en las transformaciones nucleares. De inmediato cabe
pregun-tarnos: (Es posible transformar materia en energia y viceversa? ;Qué ocurre entonces
con la ley de conservacién de 1a masa?

Albert Einstein postuld la relacion entre la masa de un cuerpo en reposo y la energia. Su famo-
sa ecuacién de equivalencia entre ambas magnitudes nos permite relacionarlas en transformaciones
que absorban o liberen energia, mediante la formula:

Am =

?

Donde Am es la variacién de masa del sistema, AE es el cambio de energia producida durante
la transformacion y ¢ la velocidad de la luz, cuyo valor en el vacio es 2,998 x 108 m/s. Debido al
enorme valor de ¢2, que figura en ¢l denominador, en los procesos quimicos ordinarios el cambio de
masa que se produce es tan peguefio que no puede ser detectado por balanza alguna.

Por ejemplo, en una reaccion quimica como la combustion de un kg de carbon, se produce una
liberacion de energia del orden de 4,2 x 107 julios. Aplicando la ecuacién de Einstein, la pérdida de
masa que acompaiia esta transformacion es aproximadamente 5 10-7g. Las balanzas analiticas pre-
cisas miden masas de hasta 10-5g. La Ley de conservacion de la masa tiene validez para las reac-
ciones quimicas corrientes, ya que la pérdida de masa producida es despreciable.

Solo es posible detectar la variacion de masa cuando la energia puesta en juego es muy
grande, como en las explosiones nucleares y en ¢l fenomeno por el cual el sol o las estrellas
liberan enormes cantidades de energia. Por ejemplo, la liberacién de energia que se produce
en un reactor nuclear cuando reacciona (se fisiona) 1 kg de uranio, es del orden de 8,5 x 1013
J; segin la ecuacién de Einstein, se produce una variacion de masa de alrededor de 1 g.
Como podemos apreciar, esta cantidad, que puede detectarse mediante una balanza, es 10
millones de veces mayor que en la reaccién de 1 kg de carbon.
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EL ORO

El oro se conoce y aprecia desde tiempos remotos, no solamente
por su belleza y resistencia a la corrosion, sino también por ser mds
facil de trabajar que otros metales. El oro es denso, no se oxida
facilmente y es capaz de resistir la accién de la mayoria de los dcidos,
Esta caracteristica casi exclusiva del oro ha hecho que la gente lo con-
sidere como un “metal noble”. El platino reacciona atin menos que el
oro, es también raro, es mas denso y funde a mayor temperatura que
el oro. Es también un metal noble. El mas noble de todos. “Pero ni el
Pplatino ni ningun otro metal nunca descubierto, poseen ese calido
amarillo del oro y ninguno alcanza ni de cerca su belleza”. (1.
Asimov. El sol brilla luminoso). Debido a su relativa rareza, el oro
comenzd a usarse como moneda de cambio y como referencia en las

transacciones monetarias internacionales (Patrdn oro). La unidad para
medir el peso del oro es la onza troy, que equivale a 31,1 g.

El oro puro es demasiado blando para ser utilizado en joyeria, por
ello se lo usa en aleaciones con cobre y plata. La cantidad de oro pre-
sente se expresa en unidades denominadas guilates, que indican las
partes de oro que hay en 24 partes de aleacion. Asi el oro puro es de
24 quilates, mientras que el oro de 18 quilates, mas comunmente uti-
lizado en joyerfa, es una aleacién compuesta por 75% de oro
(18/24 x 100} y 25% de cobre. El oro utilizado para la acufiacion de
menedas se compone de 90 partes de oro v 10 de plata y es de apro-
ximadamente 22 quilates.
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EJERCICIOS

1_ Los siguientes diagramas representan, a nivel submicroscopico, particulas de agua al estado solido, liquido y gaseoso. Completar el
esquema central y colocar los nombres faltantes en las lineas punteadas.

o Q@00
............ 0 0
B, @C’@ o O
corndensacion 8] o ?
’ 0“9 o

sguafld

2 El tolueno es un compuesto orginico utilizado como disolvente de lacas y resinas.
Se tiene una muestra de tolueno liquido a —40°C, a presién atmosférica. Se la calienta hasta 100°C y sigue siendo liquida. Indicar si
las siguientes afirmaciones son o no correctas.
a) el punto de fusién normal del tolueno es menor que cero.
b) el punto de ebullicion normal del tolueno es mayor que 100°C.
c) a temperatura ambiente es un gas.
d) a 0°C es un liquido.
e} a —5°C es un solido
f) su punto de ebullicién normal es mayor que el del agua.

3 Teniendo en cuenta las densidades del hierro y del plomo, determinar:
a) el volumen que ocupan 100 g de hierro y 0,12 kg de plomo.
b) las masas de un trozo de hierro de 15 cm3 de volumen y de un trozo de plomo de 10 cm?.
Datos;: p(hierro) = 7,87 g/cm3
p(plomo) = 11,32 g/cm?

4 Un constructor desea comprar 100 varillas cilindricas de hierro de 12,0 m de largo y 10 mm de didmetro. El hierro se vende a § 1,20 el kg
;Cuénto debe abonar? Dato: p(hierro) = 7,87 g/cm?

5 Dadas las siguientes propiedades, indicar cuéles son intensivas (I) y cudles son extensivas (E):

a) masa e) punto de ebullicidén

b) densidad f) peso

¢) volumen g) punto de fusion

d} dureza h) conductividad eléctrica

6 Indicar si las afirmaciones siguientes son correctas o no:
a) los cuerpos solidos poseen volumen propio, aunque no forma propia.
b) la evaporacién de alcohol (etanol) se produce a cualquier temperatura.
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¢) durante la transformacién de un trozo de hielo en agua liquida, la temperatura no varia.
d} en determinadas condiciones ¢l agua puede hervir a temperatura ambiente.
€) cuando un liquido hierve la temperatura permanece constarte.

7_ Dar un gjemplo de cada uno de los sistemas materiales siguientes:
a} un sistema heterogéneo formado por:
i) dos componentes liquidos y uno sélido.
i1) un componente liquido y uno gaseoso.
b) un sistema homogéneo formado por:
1) dos componentes liquidos y uno sélido.
it) dos 0 més componentes gaseosos.

8_ Dadas las siguientes proposiciones, sefialar la correcta. Un sistema formado por granizo, agua de lluvia y aire, consta de:
a) tres sustancias compuestas. d) tres fases,
b} dos sustancias. €) ninguna de las opciones anteriores.
¢) cinco fases.

9 Dadas las siguientes afirmaciones indicar si son correctas o incorrectas.
a) un sistema formado por dos componentes liquidos puede ser heterogéneo.
b) el vapor de agua es una solucion formada por hidrégeno y oxigeno gaseosos.
¢) un sistema formado por un unico componente siempre es homogéneo.
d) la electrolisis es un proceso por el cual se produce la descomposicion de una sustancia mediante el pasaje de la corriente eléctrica.

10_ Calentando enérgicamente un sélido cristalino de color rojo, se obtienen dos sustancias simples: un gas incoloro y un liquido de color
gris con brillo metélico. Mediante esta experiencia podemos afirmar:
a) ¢l dlido rojo es un sistema heterogéneo.
b} el proceso realizado es un método fisico de fraccionamiento,
¢} el solido rojo estd constituido por dos sustancias simples.
d) el liquido gris no puede descomponerse en otras sustancias.
e} ninguna de las aftrmaciones anteriores es correcta.

11_ Indicar los métodos fisicos y/o mecanicos necesarios para separar cada uno de los componentes de los siguientes sistemas en las
sustancias que lo constituyen.
a) agua azucarada con exceso de aziicar sin disolver.
b) condimento para ensalada formado por aceite, vinagre y sal.
c) sal y pimienta molida.

12_ Calcular la composicion centesimal de los sistemas siguientes:
a) una mezcla de albafiileria que contiene 50 kg de arena, 20 kg de cal y 10 kg de cemento.
b) 98 g de dcido sulfirico (H,80,) que contiene 2 g de hidrégeno, 64 g de oxigeno v el resto azufre.
¢) una torta cuyos ingredientes son: 250 g de harina, 4 huevos de 50 g cada uno, 80 g de manteca, y 150 g de aziicar.
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13 _ Calcular cuantos gramos de oro puro y cudntos de cobre se requieren para fabricar up anillo de 12 g de oro de 18 quilates. Buscar los datos
necesarios en la pagina 41.

14_ Se prepara un chocolate con leche, disolviendo 20 g de chocolate en 200 cm? de agua caliente (p=1,00 g/cm?) y se le agregan 15 g
de leche en polvo y 10 g de azicar. Calcular la composicién centesimal del chocolate asi preparado.

15_ Se prepara un jugo de manzana disolviendo 10 g de polvo de manzana'y 50 g de aziicar en un cuarto de litro de agua (p agua = 1,00 g/em?).
Calcular la composicién centesimal del sistema final.

16_ Calcular la masa de sal y de agua que hay en 250 mL de una solucién {(p=1,04 g/cm3) que contiene 10% de sal y 90% de agua.

17_ Se tiene un sistema material formado por 50% de arena, 5% de cal y el resto de agua. Calcular la composicién centesimal del siste-
ma luego de evaporar totalmente €l agua.

18 Dos amigos, Miguel y Alejandro, fueron a un bar. Miguel tom¢ una lata de cerveza de 200 em3 cuya graduacion alcohdlica es 5%
en volumen. Alejandro a su vez bebié un coctel hecho con 180 cm? de una gaseosa y 50 cm? de ron que contiene 40% de alco-
hol en volumen. ;Quién de los dos ingirié més alcohol?

19 _ La composicion de la aleacion empleada en la fabricacion de utensilios de cocina llamada peitre es: 85% de Sn, 7,3% de Cu, 6% de Bi
y el resto de Sb. Sabiendo que la masa de una olla de peltre es 0,70 kg, calcular la masa que se necesita de cada metal para la
construccion de la olla.

20 La leche de vaca es un sistema constituido aproximadamente por 3.5 % de grasa, 5% de hidratos de carbono, 1% de sales minerales,
3% de proteinas y el resto de agua. Calcular:
a) el volumen de leche (p= 1,030 g/cm3) necesario para obtener 1000 kg de leche en polvo, suponiendo gue el agua se eva-
pora totalmente.
b) la composicién porcentual de la leche en polvo asi obtenida.

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

2 aCc e ol &HCc el HC

3_ a) 12,7 ecm3 y 10,6 cm3 b)l118gyll3g

4 $893

5 AF Bl oFE &I &l NHE I I
6 =1 BHC gCc dC oC

8 d)
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10

12

13_

14

15_
16_
17_
18_
19

20

a)yC b) I )l dyC

d)

a) 62,5% arena; 25% cal y 12,5% cemento.

b) 2,04% H; 65,31% O y 32,65% S.

c) 36,8% harina; 29,4% huevos; 11,8% manteca y 22,0% azlicar.
9 gdeoroy 3 gde cobre.

agua: 81,63%; chocolate: §,16%; leche: 6,12%; azicar: 4,08%
polvo: 3,22%; agua: 80,65%; azicar: 16,13%

26 g de sal y 234 g de agua

90,9% de arena y 9,1% de cal

Alejandro

595 gde Sn, 51,1 gde Cu, 42,0 g de Biy 11,9 g de Sb.

a}) 7767 L
b) 28% grasa; 40% hidratos de carbono; 8% sales y 24% proteinas.
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TODO ES CUESTION
DE MEDIDA

probeta

bureta

R

« __?

matraz aforado

APENDICE DEL CAPITULO 1
P CE DE ULO
La medicién

La quimica es una ciencia experimental, por lo cual para trabajar en efla es esencial efectuar
mediciones. Para poder medir correctamente debemos tener en cuenta que las medidas se obtie-
nen por comparacion del objeto que se quiere medir con una unidad estandar. Las mediciones
siempre contienen una unidad y algun error inherente. Esto significa que en cualquier medicion,
por precisa que sea, siempre hay un error experimental.

Para medir se emplean diferentes instrumentos, segin la magnitud que se desee medir. Asi
por ejemplo, para medir longitudes se emplea la cinta métrica, la masa se mide con una balan-
za, la temperatura con un termémetro y los volimenes con diversos aparatos volumeétricos.

Los quimicos usan en el laboratorio distintos aparatos de vidrio para medir volumenes, que
difieren segin el tipo de medicion deseada. Los aparatos volumétricos usados mds frecuente-
mente en el laboratorio son:

« Probetas: son tubos cilindricos graduados, entre 20 y 500 em3, utilizados para medir voli-
menes relativamente grandes, cuando no se requiere gran exactitud.

« Buretas: son tubos cilindricos y largos, graduados al 0,1 cm3, provistos en su parte infe-
rior de una llave (robinete) que permite dosificar la salida del liquido. Las buretas se usan para
medir volimenes pequefios cuando se requiere cierta precision en la medida. Las mas usadas
tienen 10, 25 y 50 em? de capacidad.

» Pipetas graduadas: son tubos estrechos graduados con muchas divisiones. Se usan para
medir voliimenes muy pequefios. Las mas comunes tienen 1, 2, 5 y 10 em? de capacidad.

« Matraces aforados: son recipientes en forma de pera y fondo plano. Tienen un cuelio
largo y delgado con una linea que lo rodea (aforo), que indica el volumen de liquido que con-
tiene. Son utilizados para preparar soluciones. Vienen en distintos tamafios, los mas frecuentes
son los de 50, 100, 250, y 500 ¢cm? de capacidad.

La unidad de medida

A los efectos de expresar las mediciones en forma universal debe definirse un sistema de
medicién. En general, las unidades usadas en la ciencia son unidades del sistema métrico deci-
mal, es decir, que estan relacionadas entre si por potencias de 10.

En la actualidad los cientificos de todo el mundo estan de acuerdo con el sistema interna-
cional de unidades (SI), propuesto por la Conferencia General de Pesas y Medidas {Francia,
1960). Consiste en un conjunto de unidades y notaciones bésicas, de las cuales se pueden deri-
var las dem4s unidades necesarias para efectuar mediciones. Este sistema fue adoptado por la
Argentina desde 1972 como Sistema Métrico Legal Argentino (SIMELA).
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Hay siete unidades SI bdsicas, que se muestran en la siguiente tabla:

Magnitud Unidad Simbolo
longitud metro m
masa kilogramo kg
tiempo segundo S
corriente eléctrica amperio A
temperatura kelvin K
intensidad luminosa candela cd
cantidad de sustancia mol mol

Tabla 1.1 Las siete unidades basicas del Sl.

Debido a que estas unidades bésicas no siempre son las mas apropiadas para realizar medi-
ciones, se utilizan prefijos que permiten cambiar el tamafio de la unidad, en potencias de 10.

Prefijo | Simbolo | ;‘fﬁﬁi‘l’fﬂ Valor

exa I 10" 1.000.000.6060.000.060.000
peta P 10" 1.060.000.000.000.000
tera T 10" 1.000.000.000.000

giga G 10° 1.000.000.000

mega M 10° 1.000.000

kilo k 10° 1.000

heeto h 10 100

deea da 10! 10
------- 10° 1

El Mundo de la Quimica
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Prefijo | Simbolo ei;:fﬁgi‘;al Valor
deci d 10" 0,1
centi c 10~ 0,01
mili m 107 0,001
micro I 10 0,000 001
nano n i0”° 0,000 000 001
pico p 10" 0,000 000 000 001
femto f 10" 0,000 000 000 000 001
atto a 107" 0,000 000 000 GO0 000 001

Tabla 1.2 Prefijos utilizados en las unidades SI.

A continuacién presentamos algunas unidades SI derivadas, que pueden obtenerse de las unidades basicas.

Magnitud Unidad

Nombre Simbolo Dimension Nombre | Simbole SI
aceleracion a velocidad /iempo | -} - ms”
actividad radiactiva | --—-- tiempo™ becquerel Bq s
drea A long. x long. | - - m’
carga q corriente x tiempo culombio C Axs
densidad P masa ! volumen kg m™
polencial eléctrico V potencia / corriente voliio vV WA
energia, trabajo, calor E.W,Q fuerza x distancia julio J Nm
luerza F masa x aceleracion newlon N kg m g
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Magnitud Unidad
Nombre Simbolo Dimensidén Nombre | Simbolo |
frecuencia v ciclos / tiempo hertzio Hz §'
potencia | e energia / tiempo vatio W s
presion P fuerza /arca pascal Pa Nm™
resistencia R potencial / corriente ohmio Q VAT
velocidad v long / tiempo | sseeeeme | e ms'
volumen Vv long. x long. x long., { -------- | -eeeem- m’

Tabla 1.3 Unidades S! derivadas

Existen ademds algunas unidades que no son del SI, pero son muy utilizadas en Quimica:

Unidad Simbolo | Tipo de unidad Conversion al S
angstrém A longitud 1A=10"m
atmosfera atm presion I atm = 1013 hPa

caloria cal calor I cal = 4,186 ]

litro L volumen IL=1dm’
masa atomica u masa Lu=1,66054 x 107 kg

Tabla 1.4 Unidades de uso frecuente en Quimica.
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Constantes Universales
Finalmente en la tabla siguiente indicamos algunas constantes fundamentales, de validez

universal, de uso frecuente:

Constante Simbolo Valor
carga del clectron e 1,602 x 107 C
constante de Avogadro N4 6.022 x 10~ mol’
constante de Coutomb Ky 8987 x 10° Nm* €~
constante de Faraday F 96485 x 10° C mol”
comstante de masa atomica m, 1,6605 x 107" kg
constante de Planck h 6,626 x 107 s
constante de Rydberg Ry 1,097 x 10" m™
constante pravitaloria G 6,673 x 107"'N m” kg~
constante de los gases R 83145 T K mol
masa del electron m, 9,100 x 107" kg
masa del neutrén my, 1,675 x 107 kg
masa del proton m, 1,673 x 107 kg
velocidad de la luz en ¢l vacio C 2998 x 10" m s

Tabla 1.5 Constantes universales.

LA TUPAC

La sigla significa International Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) o en caste-
llano, Unién Internacional de Quimica Pura y Aplicada. Bajo este nombre se constituyd en 1920
una comision internacional, destinada a establecer reglas acerca de definiciones, nomenclaturas
y unidades usadas en Quimica. Desde esa fecha, la IUPAC viene recomendando sistematica-
mente diversas reglas destinadas a que el lenguaje de la Quimica sea universal.
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1. INTRODUCCION

En este capitulo estudiaremos el
mundo submicroscopico de la
materia, para explicar las caracte-
risticas y ef comportarniento de las
sustancias.

9

hidrogeno
{- af
nitrégeno

cxigeno

carbono

fosforo

¢ De qué esta hecho el Universo?

Fsta es una pregunta que ha intrigado al hombre desde tiempos remotos. Los griegos, que
trataban de explicar 16gicamente los misterios de la naturaleza, fueron los primeros que inten-
taron hallar una respuesta.

En principio, podemos afirmar que todo lo que nos rodea esta constituido por materia.
Pero inevitablemente surgen algunas preguntas: ;Cudl es la naturaleza de la materia? ;Qué
hay en su interior? ;Puede dividirse continuamente la materia o existe una Gktima particula que
resulta indivisible?

En el siglo V a.C. el filosofo griego Demdcrito decia que tode o que existe (el cielo, la
tierra, nosotros) estd formado por pequefiisimas particulas invisibles e indivisibles. A estas
particulas tltimas de la materia las llamé dtomos (del griego, indivisible). Existentes en un
nimero casi infinito, los dtomos debian, formar por union entre ellos, la materia perceptible por
nuestros sentidos. Estas ideas constituian una doctrina filosdfica sin ninguna base experimental,

Aristoteles, uno de los pensadores més grandes de aquella época, rechazéd de plano dicha
teorfa. La desacreditod de tal forma que debieron transcurrir dos milenios para que surgiera nue-
vamente de la mano del fisico inglés John Dalton, en 1803,

Poco a poco los hombres de ciencia de los siglos XVIII y XIX, se fueron persuadiendo de
que era necesario aceptar como vélidas solo las ideas y teorias que pudieran comprobarse expe-
rimentalmente. Los hechos experimentales se iban acumulando con el correr del tiempo y era
necesario encontrar algiin modelo tedrico que los explicara satisfactoriamente.

Es entonces que entra en escena John Dalton, quien dio forma a las ideas de Democrito, plas-
mandolas en la teoria atomica que se constituyd en la piedra fundamental de la quimica moderna.

John Dalton y Amedeo Avogadro

< Qué son los dtomos? ;Qué aspecto tienen? ;Qué fuerzas tos mantienen unidos? Estas y
otras preguntas rondaban en la cabeza de Dalton. Basandose en las ideas de Demécrito, y con
la firme conviccion de que las propiedades perceptibles de la materia solo podian explicarse a
través del conocimiento de su estructura interna, Dalton propuso su teoria atémica.

Suponiendo que la materia esta formada por dtomos, imaginé a éstos como diminutas esfe-
ras impenetrables e indivisibles caracterizadas por su masa y su capacidad de combinarse.

En la figura lateral se muestra una imagen sencilla a nivel submicroscépico de los modelos
correspondientes a algunos atomos, seglmn sus tamarios relativos. En un principio esta teoria fue
rapidamente aceptada dado que permitia explicar con relativa sencillez los hechos experimen-
tales conocidos en la época. En efecto, la teoria atdmica permitio explicar satisfactoriamente las
leyes gravimétricas, entre cllas la ley de la conservacion de la masa. No obstante, poco tiempo
después la teoria atémica tropezd con algunas dificultades, al intentar explicar hechos experi-
mentales relacionados con las combinaciones de volimenes gaseosos. En 1811, un quimico ita-
liano llamado Amedeo Avogadro publicd un articulo donde complementd la teoria de Dalton,
explicando satisfactoriamente los hechos observados para la combinacion de gases.
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Avogadro supuso que las particulas mds pequefias de las sustancias no estaban formadas por
atomos individuales come imaginaba Dalton, sino por una combinacion de un nimero adecua-
do de ellos. Por ejemplo, las “particulas™ de sustancias gaseosas simples como el hidrégeno, el
nitrégeno o el oxigeno, debian estar formadas por la unién de dos atomos iguales. La “particu-
la” de agua (H,0) era algo mas compleja y debia estar formada por tres atomos, dos de hidré-

molécula de hidrégeno (H,)

geno y une de oxigeno.

A estas particulas formadas por agrupaciones de atomos, Avogadro las llamé moléculas. Asi
nacid la Teoria Atémico-Molecular. En la figura de la derecha se muestran modelos submi-

croscopicos de algunas moléculas.

Tiempo después se descubrid que las moléculas de ciertas sustancias eran afin mds comple-
jas. Una moiécula de glucosa (CgH;,0;), por ejemplo, se compone de 24 dtomos; seis de car-

bono, doce de hidrégeno y seis de oxigeno.

Mis adelante, nuevos descubrimientos cientificos demostraron que el dtomo era mucho més

molgécula de nitrégeno (N;)

molécula de oxigeno (O,)

s

molecula de agua (H,0)

complejo que el imaginado por Dalton. Por estas razones, su teoria atémica fue relegada, pero
sus aportes a la ciencia contribuyeron a su vertiginoso desarrollo, y es indudable que constitu-

y0 la base fundamental para el desarrollo de la Quimica moderna.

DALTON, EL DALTONICO

John Dalton nacio el 6 de septiembre de 1766
en Inglaterra. A los doce afios ensefiaba en la
escuela del lugar. Se destacd en Matematica,
Fisica y especialmente en Quimica. Ademas,
formo parte de la Sociedad Literaria y Filosofica
de Manchester. La teoria atémica fue su logro
mas importante. En 1844 mas de cuarenta mil __
personas desfilaron por su féretro. I %

Alrededor de 1750, fos cudqueros constituian una comunidad
de cristianos protestantes, que creian en la bondad del ser humano,
pensando que existe algo de Dios en cada persona. Vivian en forma
austera, vistiendo en forma sencilla v cuidando extremadamente
sus modales y su expresion. No respondian a las ofensas y tenian
un espiritu sumamente solidario. La calificacidn de sus miembros
se hasaba en sus principios morales y retigiosos, como asi también
en el cumplimiento de las estrictas reglas de la comunidad. Dalton
concurtié a una escuela dirigida por cuaqueros, donde aprendié sus
preceptos, ademas de matematicas y ciencias en general.

Su teoria atémica fue rapidamente aceptada por los cientificos

de su época y reconocida con gran entusiasmo. Modestamente,
atribuyd sus éxitos a su concentracion y perseverancia en el traba-
jo. Cuando en 1816 le concedieren la medalla de la Sociedad Real
de Londres, se presentd un problema. Dalton iba a ser presentado
al rey, pero el protocolo de la corte exigia el uso de pantalones
hasta la rodilla, zapatos con hebillas y una espada; pero el uso de
estos vbjetos les estaba vedado a los cudqueros. Por suerte John
acababa de recibir un titulo honorifico de la Universidad de Oxford
y entonces le permitieron ir vestido con la toga universitaria. Esta
consistia en una tinica con mangas y una especie de capa corta de
color rojo, que cubria los hombros. Pero un cuaquero tampoco
podia vestirse de rojo. John mir6 su capa y la vio verde. Asi vesti-
do pudo presentarse ante el rey. Dalton padecia de un defecto
visual (acromatopsia) que le hacia confundir los colores, especial-
mente el rojo con el verde. Esta disfuncion que provoca la confu-
sion de los colores que se perciben, o la no-percepcién de algunos,
hoy se conoce en su memoria como daffonismo.

Atamos y Moléculas
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2 LA COMPOSICION DE LOS ATOMOS

Explorar el interior del atomo es
un camino fleno de obstaculos
pero al mismo tiempo un desafio
fascinante. Es como un viaje ima-
ginario rumbo a lo desconocido.
Sobre la base de hechos experi-
mentales, faciles de observar, hay
que averiguar su estructura inter-
na. ;Como examinar el interior del
atomo si no lo podemos ver ni
tocar? He aqui el gran desafio.
Todo ocurre como si el atomo
fuese una caja cerrada inviolable
("caja negra”). Sblo podemos apii-
car cierfos estimulos a la caja y
observar sus efectos.

sstimulo respuesta

CAJANEGRA

De acuerdo con las respuestas
obtenidas, queremos descubrir el
contenido de la caja. Sobre esla
base trabajaron eminentes cientffi-
cos en los albores def sigio XX,
realizando numerosas experien-
cias que condujeron a describir
como se distribuyen las particulas
subatémicas.

La Teoria Atomico—Molecular describe al dtomo como una diminuta esfera maciza ¢ indivi-
sible. Esta imagen prevalecié durante gran parte del siglo XIX. Pero ¢l pensamiento de los hom-
bres de ciencia iba a ser renovado tras la contundencia de nuevos e inesperados hechos. En efec-
to, en el ultimo cuarto del siglo XIX y las primeras décadas del siglo XX, se realizd un conjun-
to de descubrimientos que se sucedieron en forma vertiginosa. Se revelaron fendmenos impre-
vistos e inimaginables, incluso inconcebibles en el marco conceptual de la fisica clasica.
Muchos de estos fenémenos sorprendentes estaban centrados en la estructura intima de! dtomo.
Este dejo de ser una estructura rigida y maciza como lo habia imaginado Dalton, para conver-
tirse en una estructura compleja de indiscutible realidad fisica.

Si bien no describiremos estos descubrimientos que forman parte de la historia de la cien-
cia, mencionaremos algunos que constituyeron la base fundamental para el conocimiento de la
estructura atémica:

+ La electroquimica: estudia los fendmenos mediante los cuales es posible generar energia
eléctrica a expensas de transformaciones quimicas (pilas) o descomponer sustancias median-
te el pasaje de la corriente eléctrica (electrolisis). Estos hechos implican una transforma-
cion quimica y revelan la naturaleza eléctrica de la materia.

- La radiactividad: es la propiedad que tienen algunos tomos de emitir espontaneamente
distintos tipos de radiaciones, debido a que sus nucleos son inestables.

» La espectroscopia: estudia los fenomenos por los cuales, en determinadas condiciones,
ciertas sustancias pueden absorber o emitir radiaciones.

El descubrimiento de estos y otros fendmenos sugirié que el dtomo debia tener una estruc-
tura compleja.

Las particulas subatomicas

Las experiencias de finales del siglo XIX y principios del XX, revelaron que el dtomo no es el
constituyente mas elemental de la materia sino que a su vez, esta formado por varias particulas.

Tales particulas son de vital importancia para el desarrollo de teorias satisfactorias para
explicar el comportamiento quimico de la materia. Si hien se conocen varias particulas subatd-
micas, es posible prescindir de ellas en una descripcion basica, y considerar las tres particulas
subatémicas fundamentales: el electrén, el protén y el neutrén.

El 4tomo en su conjunto es eléctricamente neutro, pero tanto el electrén como el protdn tie-
nen carga eléctrica.
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+ El electron

El electron fue el primero de los componentes atomicos en ser descubierto. Las primeras
manifestaciones de su existencia surgieron de las experiencias de electrélisis realizadas por
Michael Faraday en 1833. En éstas se comprobo que la circulacién de corriente ¢léctrica pro-
ducia cambios quimicos en las sustancias, 1o cual sugirid que los dtomos debian poseer una
estructura eiéctrica.

En 1897 el fisico inglés Joseph John Thomson confirmo que todos los dtomos centienen par-
ticulas con carga eléctrica a la que se le asigno signo negativo, que se denominaron electrones.
Finalmente en 1909, Robert Millikan consigui6 determinar la carga del electrdn (q,):

qe=-1,60 - 10-19C

Este valor corresponde a la menor carga conocida en la naturaleza. Es decir, no existe par-
ticula alguna cuya carga sea menor que la del electron. Por esta razdn constituye (en valor abso-
luto) la carga elemental e:

‘16:1,60- 10—19c|

Posteriomente se determind la masa del electrén (m,):

|m =911 103! kg |

* El protén

Una vez establecido el electrén como particula real constituyente del dtomo y carga unita-
ria de clectricidad, los avances en la incesante bisqueda por conocer la estructura intima del
atomo se sucedieron rapidamente.

En efecto, dado el caracter neutro dei atomo, ia existencia de una particula negativa como
el electron debia ser compensada por una particula positiva. La presencia de esta particula posi-
tiva como constituyente de todos los 4tomos fue confirmada, y Rutherford la denominé protén.

Esta resulté la menor particula cargada positivamente que podia obtenerse, por consiguien-
te, [a magnitud de su carga debia ser igual, aunque de signo contrario, a la del electrén. Luego
la carga del proton (qp) es:

q,= 1,60 109C=1e

También fue determinada su masa (mp):

’Tnp = 1,67 1027 kg

Para comparar la masa del protdn con la del electrén efectuamos la relacién:
m, 1,67-10 kg
— =—————=1835 osearm  =1835m,
m, 910-10 kg

<
La masa del protdn es aproximadamente 1835 veces mayor que la del electrén.

Atomos y Moléculas

55




Los neutrones son utilizados como
"oroyectiles” en las reacciones
nucleares, e intervienen en las
reacciones en cadena que se
producen, por ejemplo, en el
funcionamiento de un reactor
nuclear.

Como tanto el protén como el elec-
tron tienen el mismo valor absoluto
de carga elemental (g), ésta se
suele omitir y se indica +1 para los
protones y -1 para los electrones.

* El neutrén

El neutr6n fue Ia dltima particula integrante del tomo en descubrirse. En 1930, los fisicos
alemanes W. Bothe y H. Becker descubrieron una radiacién neutra y de alto poder de penetra-
cion. Recién en febrero de 1932, James Chadwick, colaborador de Rutherford, demostré que
esas radiaciones eran en realidad particulas dotadas de masa similar a Ia del protén, pero sin
carga eléctrica, a las que denomind neutrones.

Los neutrones y los protones constituyen la mayor parte de la masa del atomo, ya que la
masa de los electrones es tan pequefia respecto a la de los protones y neutrones, que puede
despreciarse.

En la Tabla 2.1, indicamos las principales caracteristicas de las tres particulas subatomicas
fundamentales.

Particula Simbolo | Masa (kg) | Carga (C) | Carga
electrén e 9,10x 107" | -1,60<107" -le
protén p 1,672 107 1,60x10 " +le
neutrén n 1,675 » 107 0 0

Tabla 2.1: Particulas subatomicas fundamentales (e: carga elemental)

En la Figura 2.1 se muestra un esquema con las particulas constitutivas de la materia.

moléculas l

A

cationes (+)
|

|iones

1
aniones (-)

protones

atomos neutrones

PARTICULAS

electrones

Figura 2.1: Particulas constitutivas de la materia

Hasta aqui sabemos que el dtomo estd formado por electrones cargados negativamente, pro-
tones con carga positiva y neutrones sin carga. ;Como estan distribuidas esas particulas en el
interior del Atomo? Fsa era la pregunta que desvelaba a los cientificos de la época. Se trataba
de conocer la estructura intima del atomo. Se tenian las piezas; habia que armar el rompecabe-
zas.

Numerosas experiencias, en particular las efectuadas por Rutherford, indicaron que en el
4tomo puede distinguirse una region central, denominada ntcleo, donde se hallan los protones
y los neutrones, rodeada por electrones.
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El nicleo atémico

Experiencias realizadas a comienzos del siglo XX llevaron a los cientificos a sugerir una
distribucion de las tres particulas fundamentales del atomo. Se propuso la existencia de un
nicleo atomice cargado positivamente en el que se hallan los protones v los neutrones. Los
electrones se encuentran a su alrededor y constituyen la denominada "nube electrénica”. De
esta Gltima nos ocuparemos en el capitulo siguiente.

Los neutrones juegan un papel preponderante en la estabilidad del niicleo, Debido a que tanto
el protén como el neutron estin en el nicleo, frecuenterente se los denomina nucleones. Por
ejemplo, el nicleo de un dtomo de helio contiene cuatro nucleones: dos protones y dos neutrones.

El tamaino de los atomos

Sibien no hay un limite preciso para las dimensiones del atomo, podemos suponer en forma
convencional que s esférico. Partiendo de esa base y mediante numerosas experiencias, pudo
determinarse que el radio de los atomos es del orden de 10-10 m, es decir, el tamafio del 4tomo
es muy pequefio. Si, por ¢jemplo, pudiéramos colocar diez millones de dtomos de cobre uno tras
otro, formarian una cadena cuya longitud no alcanzaria los 3 mm.

Si tenemos en cuenta que el nicleo atomico tiene un radio aproximado de 10-15 m, pode-
mos comparar su radio con el def 4tomo efectuando la siguiente relacién:

ratomo 107 m

= =10 =100.000
rnicleo 10" m

Esto nos indica que el radio del 4tomo (a pesar de ser tan pequefio) es 100.000 veces mayor
que el del nicleo. Para tener una idea mas acabada de esta relacion, imaginemos que si el nicleo
de un dtomo fuera del tamafio de una esfera de 1 cm de radio, el atomo tendria un radio de un
kilometro.

Pero hay mas ain: dado que casi toda la masa del dtomo se concentra en un volumen tan
reducido como el del nicleo, 1a densidad nuclear es enorme. En efecto, teniendo en cuenta que
la masa de un protén es: 1,67 x 10-24 g y que ocupa un volumen de 7,24 x 10-39 em?, podemos
calcular la densidad del micleo (p,} de un dtomo que contiene un Gnico protén:

Pn :—=————_-—=2.3]><10“‘ fem”
Vo 724x10%cm’ 8

Este resultado nos indica que los nicleos atomicos son sumamente densos. Si pudiésemos
Henar un cubo de [ cm de arista s6lo con nacleos, éste pesarfa jdoscientos treinta y un millones
de toneladas!

Nucleo de Helio
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NUMERO ATOMICO (2)

LA MASA DEL NUCLEO

NUMERO MASICO (A)

El nimero atémico y el nUimero masico

Luego de numerosas experiencias, pudo establecerse que todos los dtomos de un mismo ele-
mento tienen ¢l mismo nimero de protones en su nucleo. Como la carga de cada proton es + 1,
la carga total del niicleo es igual al mimero de protones (N°p) que contiene, al que se denomina
nitmero atémico del elemento y se simboliza con la letra Z.

Es el nimero de protones que contiene el niicleo de cualquier atomo de un elemento

Z=N°p

El nimero atomico Z es caracteristico de cada elemento y por o tanto nos permite identifi-
carlo. Por ejemplo, todo atomo que contiene 79 protones en su ntcleo (Z = 79) es un dtomo del
elemento oro y todo dtomo con 11 protones (Z = 11) lo es del elemento sodio. En otras pala-
bras, cada elemento tiene un iinico nimero atomico. Todos los 4tomos de un mismo elemento tic-
nen el mismo numero de protones en su nicleo, es decir, el mismo numero atomico. Los elementos
se diferencian unos de otros por ¢l mimero atomico.

Puesto que el atomo es eléctricamente neutro, el numero atémico también es igual al nime-
ro de electrones (N°e) del mismo:

Z=Np=Ne )]

Por ejemplo, cada dtomo del elemento neén (Z=10), contiene 10 protones en su niclec y
tiene 10 electrones en su periferia.

El hidrogeno, que es el primer elemento de la clasificacién periodica, tiene numero atdomi-
co 1 (1 protén y 1 electron) y el del uranio, que es ¢! ultimo de los elementos naturales, es 92
(92 protones y 92 electrones).

Como se indico en la Tabla 2.1, 1a masa del protén vy la del neutrén son aproximadamente
ignales, mientras que la del electron es despreciable frente a ellas. En consecuerncia, podemos
considerar que la masa del 4tomo es aproximadamente igual a la suma de las masas de los pro-
tones y neutrones que hay en su niicleo. Por ello, es importante conocer el niimero total de pro-
tones (N°p) y de neutrones (N°n) que hay en el nicleo de un atomo. Este nlimero se denomina
niimero masico o nimero de masa y se simboliza con la letra A.

£l niimero masico es la suma del nimero de protones y de neutrones que contiene =1
nucleo de un atomo

Por lo tanto:

[X=N°p+N°n:z+@ 2)

Teniendo en cuenta que tanto el nimero de protones como el de neutrones son TIIMETOS
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enteros positivos, €] nimero de masa también lo es. Por ejemplo, el nimero de masa de un
atomo de flior que tiene 9 protones y 10 neutrones en su nicleo, es: A= 9+ 10 = 19.

Para caracterizar un elemento es suficiente conocer su nimero atdomico. Para identificar un
atomo es necesario indicar el niimero atémico Z y el nimero de masa A. Cada atomo asi iden-
tificado, recibe el nombre de nucleido.

Un nucleido es todo dtomo caracterizado por valores determinados de niimero
atomnico (Z) y numero de masa (A)

El numero atémico (Z) y el numero de masa (A} de un nucleido de un elemento cualquiera
X. se indican a la izquierda de su simbolo. como subindice y superindice respectivamente. Por
. 23 .
ejemplo, tanto ¢l H como ¢l {1Na son nucleidos.

« El nucileido }H s un dtomo de hidrogeno cuyo niimero atémico ¥ su namero de masa son
jgualesa 1.

. 23 . . . . P .
* Elnucleido 1;Na es un atomo de sodio que tiene nimero atémico | 1 y niimero de masa 23.

Dado que el simbolo identifica al elemento, muchas veces se omite escribir el nimero ato-
mico Z, escribiendo simplemente H 6 23Na.

También es frecuente usar la notacion donde aparece el simbolo del elemento, seguido de su
numero de masa, separados por un guion. Para nuestros ejemplos: H-1 y Na-23.

Conociendo el mimero de masa A y el nurnero atémico Z de un nucleido, podemos estable-
cer el nimero de particulas elementales.

De la ecuacion (2) es A = Z + N°n. Por lo tanto el mimero de neutrones es:

®

El niimero de neutrones del nucleido | H, cuyo niimero atomico Z es 1 y su nimero de masa
A es también 1, puede obtenerse utilizando la expresion anterior: N°n=A -Z = 1-1 = 0. Es
decir, este nucleido contiene 1 protén y ningin neutrén en su nicleo.

El nucleido 2ﬁNa, de numero atdémico Z = 11, y numero de masa A = 23, tiene
N°n = 23-11 = 12 neutrones.

En su teoria atémica, Dalton habia establecide que todos los dtomos de un elemento tenian
el mismo peso.

A principios del siglo XX, Frederick Soddy, trabajando con atomos radiactivos, encontro
que algunos de eltos cuyo comportamiento quimico era practicamente idéntico, tenian distinto
peso. Entonces Soddy supuso que debian ser variedades de un mismo elemento. Por lo tanto
debian ocupar el mismo lugar en la tabla periddica. Por esta razon los 1lamé isétopos, palabra

NUCLEIDO

, X

Simbofo de un nucleido
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ISOTOPOS

que significa precisamente en "igual lugar".

Poco después, al estudiar una muestra de neén, Thomson pudo identificar atomos de nedn
(Z = 10), con niimeros mésicos 20, 21 y 22. Esto significa que una muestra del elemento neon
esta constituida por una mezcla de dtomos con distinta composicién nuclear, y por lo tanto con
diferentes nimeros masicos.

Experiencias posteriores revelaron que la mayoria de los elementos estan formados por una
mezcla de dtomos que difieren en sus nimeros de masa.

Son gtomos de un mismo elemento, que difieren en sus nimeros masicos

Algunos nucleidos del elemento potasio (Z=19), tienen niimero de masa 39, otros 40, y
otros 41. Sin embargo, todos tienen 19 protones en su nicleo y 19 electrones externos. Los tres
nucleidos son isdtopos entre si.

En el siguiente cuadro se muestran caracteristicas de algunos nucleidos.

Nucleido | Z A N°p | N°n

Sp 15 31 15 | 16

2P 15 1 32 15 17

¥Co | 27 1 59 27 32

Qoo | 27 60 27 33

TCo | 27 1 57 27 | 30

Pb | 82 206 82 124

wpp | g2 L 208 &2 | 126

Podemos observar que los isétopos, por ser atomos del mismo elemento, tienen igual nime-
ro atémico. Por consiguiente tienen el mismo nimero de protones y sélo difieren en el nimero
de neutrones que contienen sus nicleos.

La Figura 2.2 nos muesira tres clases de nucleidos del elemento nedn: el ¥ Ne que tiene
10 protones y 10 neutrones, el 21 Ne con 10 protones y 11 neutrones y el 3 Ne con 10 pro-
tones y 12 neutrones. Los tres nucleidos son isétopos entre si.

Capitulo 2




nucleido Ne-20 nucieido Ne-22

nucleido Ne-21

isdtopos

Figura 2.2: Nucleidos del elemento neén

La mayoria de los elementos se presentan en la naturaleza constituidos por una mezcla, en
diversas proporciones, de dos o mas 1sotonos Por ejemnlo para el elemento hidrogeno se han
ldentlﬁcado dos isétopos naturales: el | 1 H (protio) y el ? 1H (deuterio) y uno artificial y radiacti-
vo, el ? | H(tritio); contienen en sus nucleos 0,1y2 neutrones respectivamente. La mayor parte
del hldrogeno natural esta formada por el protio.
El agua esta constituida esencialmente por moléculas de EH O y una infima proporcion de
1H O, en que interviene el deuterio. A esta iltima se la denomina agua pesada (por ser el deu- También hay pequefiisimas cantida-
terio mas pesado que el protio). des (trazas) de carbono-14 (14C).
El carbono existe en la naturaleza constituido por una mezcla de dos isétopos estables: 12C
(el mas abundante) y 13C.

Se han identificado 272 nucleidos estables y mas de 1600 nucleidos radiactivos. Estos tilti-
mos se caracterizan porque sufren procesos ("desintegraciones radiactivas™) espontaneos, por
los cuales se transforman en otros tipos de atomos. Estas transformaciones se deben a cambios
a nivel nuclear, en los cuales se emiten particulas (tipicamente, las particulas alfa y las beta).
Las particulas alfa son niicleos de helio y las particulas beta, electrones. Los nticleos inestables,
al emitir esas radiaciones, se transforman en otros niicleos, cambiando el valor de Z, por lo cual
el producto de la desintegracion es un nucleido de un elemento diferente del anterior. También
se emiten radia-ciones gamma, cuando un nucleo excitado pasa a un estado de menor energfa.
Las radiaciones nucleares emitidas en estos procesos han sido ampliamente utilizadas.

Muchos nucleidos radiactivos de diversos elementos tienen aplicaciones en distintos cam-
pos. El 80Co es un nucleido radiactivo muy utilizado para la destruccion de células cancerosas
(la cobaltoterapia se basa en la aplicacion de las radiaciones gamma emitidas por dicho radio-
nucleido). El 14C se utiliza para determinar la antigiiedad de restos fosiles.
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3. LA TEORIA ATOMICO-MOLECULAR

[ os metales, las redes covalentes
y las sales no estan constituidos
por moléculas, sino por otro fipo de
particulas gue veremos mas ade-
lante.

Debido a la existencia de atomos
de un mismo elemento con distinta
masa {ver isdfopos), algunas mole-
culas de una misma sustancia
puede diferir ligeramente en sus
masas.

&g @
3 @ P
o § o

representacion submicroscapica de
moléculas de nitrogeno
{Oatome de nitrogeno)

A

representacion submicroscopica de
moléculas de didxido de carbono
{ @ atomo de carbono)
() atomo de oxigeno)

La teoria atémico-molecular, en términos actuales, puede resumirse mediante los siguientes

postulados:

« Las sustancias moleculares estén constituidas por pequefisimas particulas, llamadas
moléculas, que estdn formadas por uno o varios dtomos unidos entre si.

En otras palabras las particulas mas pequefias que constituyen la mayoria de las sustancias,
son las moléculas.

« Las moléculas de una sustancia son iguales entre si y difieren de las de las de ofras sustancias.

Esto significa, por gjemplo, que todas las moléculas de la sustancia amoniaco (NH,) tie-
nen la misma composicién, (un dtomo de nitrogeno y tres de hidrogeno) pero diferente de
la de cualquier otra sustancia,

« Las moléculas de las sustancias simples estan_formadas por dtomos de un mismo elemento,
y las de las sustancias compuestas por Gtomos de por lo menos dos elementos distintos.

La molécula de la sustancia simple nitrégeno (N,) por ejemplo, estd constituida por dos
atomos de nitrégeno. La molécula de dioxido de carbono (CO,) que es una sustancia gase-
osa compuesta, esté formada por dos atomos de hidrégeno y uno de oxigeno.

En las figuras de la izquierda mostramos una infima porcién de esas sustancias a nivel
molecular mediante un esquema de particulas.

« El niimero de dtomos que constituye una molécula se denomina atomicidad.

Las moléculas formadas por un solo atomo, como las de los gases nobles, se denominan
menoatémicas v su atomicidad es uno. Por ejemplo, la molécula de nedn (Ne).

Las que estan formadas por dos atomos, como las moleculas de cloro (Cl,), tienen atomi-
cidad dos y decimos que son diatomicas.

La atomicidad de la molécula de agua (I1,0) es tres y por lo tanto es triatomica.

En general, a las moléculas formadas por dos o mas atomos, las llamamos poliatémicas.

« Durante las transformaciones fisicas no cambia la constitucion de las moléculas de las sustancias.

Por ejemplo, durante el fendmeno de vaporizacién del agua, las moléculas permanecen
inalteradas. Sélo aumenta la separacion entre ellas.
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» Durante las transformaciones quimicas, se producen cambios en el tipo de moléculas, pero
no en el numero v clase de atomos.

Por ejemplo, durante el proceso denominado electrélisis del agua, se produce la descom-
posicion de la misma. Sus moléculas, formadas por dos atomos de hidrégeno y uno de oxi-
geno, se transforman en moléculas de hidrogeno y de oxigeno.

Podemos simbolizar esta transformacion a nivel submicroscopico, para algunas moléculas,
con la figura siguiente:

® @ - YA
& ol @ electrolisis | & Q) ; 8
2 Xo ok [ eNeol .

moléculas de agua moléculas de hidrogeno y de oxigeno

@ atomo de oxigeno () 4tomo de hidrégeno

El proceso consiste en un reordenamiento de los atomos sin modificar su niimero ni su clase.
En efecto, observemos que en ambos esquemas hay el mismo nimero y clase de 4dtomos
(16 atomos de hidrogeno y ocho de oxigeno), aunque agrupados en distintos tipos de molé-
culas. Se han roto enlaces entre dtomos y se han formado nuevos, sin cambiar el nimero total
de atomos ni su naturaleza.

4. FORMULAS Y MODELOS MOLECULARES

Las formulas quimicas

a} Formula molecular
La formula molecular de una sustancia representa a cada una de sus moléculas indicando,
mediante un subindice, el nlimero de dtomos de los elementos que la constituyen.

i) Sustancias simples
La formula molecular de una sustancia simple se escribe con el simbolo del elemento que
la forma, y un subindice que indica el ndmero de 4tomos del mismo que hay en cada molé-
cula.

* La sustancia simple nedn esta constituida por moléculas que tienen un sélo dtomo (mono-
atomicas) y su formula estd representada por su simbolo: Ne.

* La sustancia simple hidrogeno esta formada por moléculas diatdmicas, cada una de las cuales
tiene dos atomos de hidrogeno y su formula molecular es H,. Otras sustancias simples forma-
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propano

H H
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H H

eteno

H H
||

,,C=C—C=C

1,3-butadieno

7
M

H

das por moléculas diatémicas, son el oxigeno cuya formula molecular es O,, el nitrdge-
no (N,) y el cloro (Cl,).

« Hay sustancias simples formadas por moléculas triatémicas como el ozono (O5), tetratémi-
cas como el fosforo (P,) y octoatdmicas como Ias moléculas de azufre (Sg)-

ii) Sustancias compuestas

Si la sustancia es compuesta, los subindices en la formula molecular indican el nimero de
stomos de cada elemento que constituyen la molécula:

+ El cloruro de hidrégeno es una sustancia compuesta formada por moléculas diatémicas
que contienen un itomo de hidrogeno y uno de cloro; su formula molecular es HCL

» El agua es una sustancia compuesta formada por moléculas triatomicas que tienen dos ato-
mos de hidrogeno y uno de oxigeno; su formula molecular es H,O.

+ El amoniaco, cuya férmula molecular es NH;, estd constituido por moléculas tetratémicas
que contienen un atomo de nitrégeno y tres de hidrogeno. Las moléculas de metano (CHy),
principal componente del gas natural, son pentatomicas.

« La sacarosa (aziicar de cafia) esta formada por moléculas de 45 atomos (C,H»,0,;). Hay
moléculas como las de las proteinas, formadas por miles de dtomos.

b) Férmula estructural o desarrollada

Asi como la férmula molecular indica el mimero y la clase de 4tomos que componen una
molécula, la formula desarrollada o estructural muestra, ademas, como estan unidos los atomos
unos con otros. En esta formula los enlaces entre fos atomos estin representados medianie
lineas que los unen.

Al margen se muestran varios ejemplos de este tipo de formulas. Hay enlaces sim-ples
representados por una sola linea, enlaces dobles indicados por dos lineas y triples corres-
pondientes a tres lineas. Mas adelante, cuando desarrollemos el concepto de la union quimica,

veremos el significado de esos enlaces simples, dobles o triples. En nuestros ejemplos podemos
observar:

» En las moléculas de agua y de propano, todos los enlaces son simples, puesto que estan indi-
cados mediante una tnica linea.

+ En 1a molécula de eteno, los atomos de carbono estan unidos mediante dos lineas que indi-
can un enlace doble, mientras que los cuatro enlaces carbono-hidrogeno son simples. Esta
sustancia es la materia prima para la produccién de polietileno, un material plastico usado
como cubierta aisladora de cables, en la fabricacion de mangueras, recipientes plésticos y
peliculas de diverso espesor.
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* En ta molécula de etino, los dos dtomos de carbono estin unidos entre si por un triple enla-
ce, y a su vez cada uno de ellos se une a un atomo de hidrégeno por enlace simple.
Esta sustancia, también conocida como acetileno, es un gas que mezclado con aire es em-
pleado en procesos de soldadura y para cortar metales.

Los modelos moleculares

Tanto las formulas moleculares como las desarrolladas s6lo nos informan acerca de la com-
posicion de las moléculas, pero no describen sus formas. Las moléculas no tienen formas bien
definidas y son tan pequefias que no las podemos ver. Para representarlas, se han desarrollado
modelos que permiten describirias, denominados modelos moleculares. En ellos, los dtomos de
los distintos elementos gue las forman se ubican en el espacio simbolizados por esferas de dis-
tinto tamafio. Hay moléculas lineales, angulares, triangulares, tetraédricas, etc. Muchas de las
propiedades de una sustancia dependen de la forma de sus moléculas. En la Figura 2.3 se mues-
tran algunos modelos moleculares correspondientes a moléculas de diferentes sustancias.

H;

O;

C:

H.O
Figura 2.3: Representacion de las moléculas de algunas sustancias mediante los modelos molecufares

NH,

En el siguiente cuadro se muestran férmulas moleculares (F.M.) y modelos moleculares de
algunas sustancias.

Numero y .
Elementos Tipo de .
Sustancia clase de f . Atomicidad Modelo
constitutivos Atomos sustancia malecular
nombre | F.M.
xendn Xe xenén I de xendn simple | monoatémica
oxigeno o)) oxigeno 2 de axigenco simple diatémica
3de
. nitrogeno ¢ hidrogeno v -
amoniaco { NH; ! & idrégeno y compuesta | telratdomica
’ hidrégeno 1de
nitrogeno
0zONO (o} oxigeno 3 de oxigeno simple triatémica
fostoro P, fosforo 4 de fosforo simple tetratromica
didxido carbono v 1 de carbono
de CO Yono ¥ y 2de compuegsta | triatdmica
oxigeno ;
carbono oxigeno

H—C=C~--H
elino
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De 1a observacion del cuadro anterior se puede concluir:

« No existen sustancias compuestas cuyas moléculas sean monoatomicas.

« Un mismo elemento puede formar més de una sustancia simple de diferente atomicidad. Por ejem-
plo, el oxigeno (O,) y el ozono (O5), que se denominan fortnas alotropicas del elemento oxigeno.

« Las moléculas tienen distinta forma, segiin la distribucion de sus atomos en el espacio.

5. SUSTANCIAS MOLECULARES, IONICAS Y METALES

FORMULA MINIMA
O EMPIRICA

*L ey de Coulomb

Ei moduio de la fuerza eléctrica

| £ { que se gjerce entre dos parti-
culas cargadas g y gy, €s directa-
mente proporcional al producto de
las cargas e inversamenie propor-
cional al cuadrado de la distancia
(r) que las separa:

\‘hx‘iz|
2

|F\=K -

| —

En los ejemplos utilizados anteriormente para explicar las formulas moleculares, las formu-
las desarrolladas y los modelos moleculares, hemos trabajado con sustancias moleculares.

La férmula molecular del acetileno C,H,, indica que cada molécula del compuesto esta for-
mada por cuatro atomos: dos de carbono y dos de hidrogeno, es decir que estan en una relacion
(2/2); por lo tanto, la minima relacion entre ellos es 1/1, que puede simbolizarse mediante la for-
mula CH.

La férmula que indica la minima relacién numérica existente entre los dtomos que constitu-
yen la molécula de una sustancia, se denomina formula minima o empirica. La formula mini-
ma del acetileno es CH. La formula minima no indica e! niimero real de tomos que constituyen
la molecula.

En ¢l benceno, cuya formula molecular es C¢Hg, la minima relacion entre los dtomos de C e
Hes 1/1 y por lo tanto su formula minima es también CH.

En el agua (H,0), la formula minima es igual a la molecular, puesto que la minima relacion
entre sus dtomos es 2/1.

Existen muchas sustancias, como por ejemplo las sales, que no estdn constituidas por molé-
culas, sino por iones. El cloruro de sodio, cuya formula minima es NaCl, es un gjemplo de com-
puesto formado por iones. No existen moléculas independientes de NaCl, sino una red cristalina
tridimensional constituida por iones sodio positivos (Na*) e iones cloruro negativos (C17). Los
jones se mantienen unidos en la red debido a fuerzas de atraccion entre cargas de $igno opuesto
(sustancias idnicas).

La formula minima es muy (til para indicar la composicion de sustancias ionicas. Los iones
pueden estar constituidos por particulas cargadas positivamente como el ion sodio (Na*) o nega-
tivamente como el ion cloruro (C17), o bien por un grupo de tomos unidos, como el ion amonio
(NH4*) o el ion nitrato (NO;7). Los iones positivos se denominan cationes y los negativos anio-
nes. Ademés, hay iones con més de una carga eléctrica como el ion calcio Ca2*, el ion aluminio
A3+, el ion sulfuro $2- o el ion ortofosfato, PO

La existencia de iones pone en evidencia la naturaleza eléctrica de la materia. La experiencia
indica que entre los cuerpos cargados se manifiestan fuerzas de atraccién o repulsion de origen
eléctrico, cuya intensidad puede calcularse mediante la ley de Coulomb. Estas fuerzas son tales
que las cargas eléctricas de distinto signo se atraen, mientras que las cargas del mismo signo se
repelen, como se muestra en la siguiente figura:
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En un cristal de cloruro de sodio hay el mismo nimero de iones sodio y cloruro, es decir, se
hallan en una relacion minima de 1/1, que consiste en una agrupacion de un catién Nat y un
anién CI” representada por su formula minima: NaCl.

Esta minima relacién entre cationes y aniones de un compuesto iénico, representado por su
formula minima, recibe el nombre de “unidad férmula”. Asi, 1a unidad formula del cloruro de
sodio es NaCl.

La unidad férmula del cloruro de bario, cuya férmula minima es BaClz, estd formada por un ion
Ba2* y dos iones CI°. El sulfato de sodio (Na,80,) estd constituido por dos cationes Nat y un
anién sulfato, SO,2".

Dado que los compuestos ionicos son eléctricamente neutros, el nimero de cargas positivas
debe ser igual al nimero de cargas negativas.

Las sustancias metilicas, como veremos mds adelante, estan formadas por dtomos que consti-

tuyen redes cristalinas. En el siguiente esquemna se muestra cudles son las particulas que constitu-
yen las distintas sustancias (dtomos, moléculas, o iones).

simples
! [ motécus |

SUSTANCIAS sustancias moleculares

{mono o poliatémicas)
v moléculas

constituidas por

compuestas
L{ iones sustancias idnicas ]

constituidas por

%

e
ot

Red cristafina def cloruro de sodio
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En el cuadro siguiente se muestran las formulas moleculares y minimas de diversas sustancias.

Sustancia Formula Fé,rrfmla M:’niulm
molecular miinima relacién
etano C:Hg CH; 1/3
agua H-0 H-0 21
benceno Cells cH 171
acetileno C-Ha CH 1/1
cloruro de polasio | =me---emmmmem———-- KCl 1
¢loruro de barip | -------—resem e BaCl» 172

Del cuadro anterior se puede concluir:

« Hay sustancias cuya formula molecular coincide con la formula minima (H,O).

+ Hay sustancias distintas con igual formula minima (benceno y acetileno).

« Hay sustancias que no estan constituidas por moléculas, por lo tanto s6lo tiene sentido indi-
car su formula minima (KCI, BaCl,), que representa una unidad formula de la sustancia.

6. MASA ATOMICA Y MASA MOLECULAR

Supongamos que una persona X
pesa 50 kg y ofra persona Y,

100 kg; Y pesa ef doble que X, Si
tomamos ef peso de X como uni-
dad de referencia, podemos decir
que el peso de Y es 2 veces el
peso de X.

Si establecemos una escala de
pesos definiendo 1 unidad de peso
(upe) = peso de X, resulta que:
1 upe = 50 kg.

Si una persona W, pesa 75 kg, su
peso podemos expresario de dos
maneras distintas, segtn la

unidad que utificemos:

75 kg, o 1,5 upe.

Como hemos visto, muchas sustancias estan constituidas por moléculas, que a su vez estan
formadas por uno o mas itomos. La masa de un dtomo depende del atomo en cuestion, pero
siempre es muy pequefia. No existe una balanza capaz de detectar ia masa de un dtomo; solo se
ha logrado determinarla experimentalmente por métodos indirectos.

La masa del nucleido H-1 (que es el mds liviano) es aproximadamente 1,66 x 10-24 g (que
en forma decimal es 0,00000000000000000000000166 g), v la masa del nucleido U-238 (el
més pesado de los naturales) es 3,95 x 10-22 g. Es evidente que las masas de los atomos expre-
sadas en gramos son muy pequefias, por eso es necesario disponer de una unidad apropiada para
medir la masa de los 4tomos.

En general, la unidad utilizada depende de lo que estemos midiendo. Por gjemplo, el peso
de una persona lo medimos en kilogramos, la carga de un camion en toneladas (1Tn = 1000 kg)
y la masa del componente quimico de un medicamento en miligramos (1 mg = 0,001 g).
Resultaria poco practico expresar el peso de una persona en gramos o la masa de esta hoja de
papel en kilogramos.

Los quimicos de) siglo XIX pensaron en establecer una escala para las masas atémicas. La
idea consistia en tomar la masa de un determinado 4tomo como unidad de referencia y expre-
sar la masa de cada uno de los demds, con relacion a esa unidad tomada come patron. El pri-
mer paso consistio en elegir la unidad de referencia.
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La unidad de masa atdmica

En un principio fue el propio Dalton quien sugitié tomar como patrén de referencia la masa
de un 4tomo de hidrogeno, por ser el mas liviano de los atomos. De esta forma, las masas at6-
micas de los restantes elementos comparadas con la del hidrégeno, resultaban mayores que 1.
No obstante por razones practicas, el hidrégeno fue reemplazado por el oxigeno en primera ins-
tancia y finalmente por el carbono como patrén de referencia.

A partir de 1961, la IUPAC propuso una unidad de masa atémica tomando como unidad de
referencia la doceava parte de la masa del nucleido méas abundante del elemento carbono: el
“C. Esta unidad se denomina unidad de masa atémica y se simboliza mediante la letra u.

La unidad de masa &tomica es la doceava parte de la masa del nucleido
C-12 (12C)

_ masa del nucleido e
i2

Comparando las masas de los dtomos de cada uno de los demds elementos con la unidad de
masa atdmica, obtenemos una escala de masas atémicas expresadas en u. Por gjemplo, en esta
escala, la masa de un dtomo de 'H es practicamente 1 u (aunque no exactamente),

En la escala siguiente se muestran las masas expresadas en u de algunos nucleidos.

U

)

| | [ | .
I I o

1007825 #,016003 12 15,994514 22,965763

'H L e ®g Bl
|

Es interesante remarcar que al nucleido C-12 se le asigna una masa de exactamente 12 u {(por
definicién). En los otros ejemplos, puede apreciarse que para el H-1 y el Li-7, la masa atémica
expresada en u es ligeramente superior al nimero masico, mientras que para ¢l O-16 y el
Na-23 es ligeramente inferior al nimero mésico (A). El niimere mésico coincide con el niime-
ro entero mAs proximo a la masa del nucleido, expresada en «.

Para tener una idea de la dimension de la unidad de masa atémica, veamos a cuantos gra-
mos equivale 1 u. Para ello, despejando de la ecuacion (4) tenemos que:
masa del nucleido 12C = 12 u

La masa del nucleido 12C medida en gramos fue obtenida experimentalmente por métodos
indirectos y es 1,9926 x 10-23g. Por lo tanto, la masa de un 4tomo de C-12 puede ser expre-
sada en dos unidades distintas:

masa de un dtomo de C-12=1,9926 x 10-23 g =12 4

UNIDAD DE MASA ATOMICA

La IUPAC formalmente define Ia
constante afémica, m, =1 u

Las masas de los nucleidos expre-
sadas en unidades de masa atomi-
ca se pueden medir con mucha
precision utilizando métodos expe-
rimentales complejos (espectrome-
fria de masas). Por este método
pueden determinarse masas ato-
micas (en w) con mas de 6 cifras
decimales.
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1 1= 1,6605 x 1027 kg

Equivalencia de la unidad de
masa atomica en el S.1.

PROMEDIOS PONDERADOS

A partir de este resultado surge la equivalencia entre estas dos unidades:
[ 1,9926 x 1023 g

19926 107g x 1 u

12u

~1,6605 % 10

F1 valor de la u expresado en gramos es:
1u=1,6605x102%g (5)

Esta expresion nos permite convertir en gramos Una masa medida en u, y nos da una idea
de lo pequefia que es la masa de un atomo.

Por ejemplo, sabiendo que la masa de un dtomo de 23Na es aproximadamente 23 u, para
calcular su masa expresada en gramos planteamos:

Lt mmmmmmmmm e 1,6605 x 1024 g
23 Y cmmcmmmmmmmmmmnn x=3,82x103¢g

Es decir, la masa de un atomo de 23Na es aproximadamente 3,82 x 10-23 g.

La masa atomica promedio

Si bien la masa atomica de un nucleido expresada en unidades de masa atomica (u) es prac-
ticamente un nimero entero, la mayoria de las masas atémicas de los elementos, que figuran en
tablas, son nimeros con decimales.

Esto se debe a que en realidad estos valores corresponden a la masa promedio de todos los
is6topos naturales que constituyen cada elemento. Es decir, se trata de un promedio ponderado
que tiene en cuenta las masas y las proporciones de cada uno de los is0topos que componen un
elemento, como veremes a continuacion.

Si se tiene una bolsa que contiene 100 bolitas: 60 amarillas de 5 g cada una, 30rojasdebgy
10 blancas de 8 g, la masa promedio (masa) de las bolitas contenidas en la bolsa se calcula segin:

60x5g+30x6g+10x8g _
masa = o =3560¢g
10

Este resultado significa que podemos asignarle a cada bolita una masa promedio de 5,60 g,
aunque ninguna de ellas individualmente tenga esa masa.

Si ahora tenemos una bolsa con millones de bolitas en la misma proporcion: 60% de amarillas; 30%
de rojas y 10% de blancas, la masa promedio es la misma. Dado que no se conoce el nimero de total
de bolitas sino sus porcentajes, se puede calcular la masa promedio (m) mediante la formula:

m= O/f)] 1y +%2-m2 +%3-m3
100

donde m,, m,, m3 son las masas individuales de cada tipo de bolita y %, %,, Yos, Sus res-
pectivos porcentajes.
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Podemos calcular la masa atémica promedio de un elemento que se halla en la naturaleza
como una mezcla de varios isdtopos, utilizando los promedios ponderados. Por ejemplo, el neén
se encuentra en la naturaleza bajo la forma de tres isotopos en las siguientes proporciones:

nge:9o,9%; nge:o,so%; féNe:s,SO%

La masa atomica promedio del ne6n, expresada en v, usando la formula anterior, y aproxi-
mando la masa de cada nucleido al nimero mésico, es:
909x20u+030x21u+880x22u

m (Ne) = m =208 u

Obscrvemos que este nitmero est4 proximo a 20 u que es la masa aproximada del isotopo
mas abundante del nedn; 20,18 es el nimero que figura en la Tabla Periddica como masa ato-
mica del elemento nedn,

Generalizando el resultado obtenido, la masa atémica promedio expresada en u de cualquier
elemento E constituido por una mezcla de n nucleidos isdtopos entre si, puede calcularse me-
diante la formula:

Yoy -my +%; My +---+ %, -m, y
100

m (E) =

donde my, my, ..., m, son las masas de los nucleidos y %1, Yos,..., %a,, Sus respectivos porcentajes.

En la Tabla Periddica figura como masa atomica de cada elemento, un niimero que en rea-
lidad corresponde a la masa atémica promedio de los isétopos naturales del mismo. Por ejem-
plo, cuando decimos que la masa atdmica del nedn es 20,18 u, nos estamos refiriendo al valor
promedio, ya que hay dtomos de nedn de masas de aproximadamente 20 u, 21 u, 6 22 u, pero
ninguno de 20,18 u.

La masa atomica (my) es 1a masa promedio de los isétopos naturales de un elemento

En la mayoria de las Tablas Periédicas figura, para cada elemento, el nimero que correspon-
de a su masa atdmica expresada en u.

Por ejemplo, para el carbono figura como masa atémica el mimero 12,011, que significa que
la masa promedio de los is6topos naturales del carbono es 12,011 w.

En la escala siguiente se muestran las masas atomicas aproximadas de algunos elementos.

masas atdmicas

H c Mg Cl

1008 12011 2431 3545

Ne - 20
90,8%

Abundancia relativa de los
is6topos del nedn.

MASA ATOMICA
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MASA MOLECULAR

Nota: Para los calculos utifizare-
mos ef valor redondeado de las
masas atomicas que figuran en la
Tabla Periddica.

Si se conoce la masa atémica de un elemento expresada en u, es posible expresarla en gra-
mos utilizando su equivalencia de la ecuacion (5):

1u=1,6605x% 1024 g
Para calcular la masa promedio de un tomo de carbono expresada en gramos planteamos:

1t commmmmmmmmmmmmmmae 1,6605 * 10-24 g
12,011 #f =mmmmmmmmmmmmmm e e x = 1,0044 x 10-23 g

Asi como la masa atémica de un elemento es la masa promedio de sus dtomos, la masa
molecular de una sustancia molecular es la masa promedio de sus moléculas, expresada en u.

Es la masa promedio de las moléculas de una sustancia

Para determinar la masa molecular de una sustancia debemos conocer su férmula y las
masas de los atomos que componen la molécula. Por ejemplo, las moléculas de agua (H,O)
estan formadas por dos dtomos de hidrégeno y uno de oxigeno. Come la masa atémica del
hidrégeno es aproximadamente lu y la del oxigeno aproximadamente 16 u, la masa molecular
del apua expresada en u es aproximadamente:

m(H,0)=2xlu+1x16u=18u

Es decir, la masa molecular de una sustancia se obtiene sumando las masas de sus atomos,
tantas veces como aparezean en la férmula.
Si queremos expresarla en gramos utilizamos la equivalencia de la ecuacidn (3):

Ligmemmmmmmmmmmee oo 1,6605 x 10-24 g
181 ~-mmmmmmnmmmmmee e x=2,99x1023 ¢

La masa de una molécula de agna expresada en gramos es aproximadamente 2,99 x 10-23 ¢,

7. LA CANTIDAD DE SUSTANCIA

Concepto de cantidad de sustancia

En el lenguaje corriente usamos la palabra cantidad de distintas maneras, ya que la asocia-
mos tanto a masas como a voliimenes o a nimero de objetos. En quimica, la palabra cantidad
tiene un significado més preciso, que vamos a explicar a continuacion.

Supongamos que compramos un kilo de pomelos y un kilo de mandarinas. Es evidente que
la bolsa que contiene las mandarinas, que son mds pequetias, contiene mayor nimero de frutas
que la que contiene los pomelos. En este caso, aunque las dos bolsas pesan lo mismo difieren
en el nimero de objetos que contienen.

Del mismo modo, cuando tenemos dos muestras de igual masa de sustancias quimicas distin-
tas, pueden diferir en el nimero de particulas que contienen. Por ejemplo, en un kg de aluminio
hay mas atomos que en un kg de plomo, porque los dtomos de este dltimo son mas pesados.
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En Quimica, cuando se habla de cantidades iguales de dos sustancias, significa que en ellas
hay igual mimero de particulas y no iguales masas, ni volumenes.

Surge entonces la necesidad de definir una nueva magnitud relacionada con el nimero de
particulas que contiene una porcién determinada de sustancia. Esta magnitud fundamental para
establecer comparaciones en Quimica, se denomina cantidad de sustancia, (n), y es proporcio-
nal al nimero de particulas.

Una vez definida la magnitud cantidad de materia debemos establecer una unidad para
medirla, del mismo modo que lo hacemos con el volumen (m3) o la masa (kg). En Quimica, es
necesario disponer de una unidad para indicar el nimero de particulas (atomos, moléculas,
iones, etc.) presentes en una determinada cantidad de sustancia.

Como las particulas constitutivas de las sustancias son pequediisimas, en cualquier muestra
macroscopica existe un gran namero de ellas. Por ejemplo, en una gota de agua hay aproxima-
damente 1,70 x 102! moléculas. De alli surge la necesidad de disponer de una unidad de canti-
dad de sustancia que contenga un nimero suficientemente grande de particulas.

La unidad de cantidad de sustancia recibe el nombre de mol y contiene un nimero determi-
nado de particulas.

En 1971, 1a Organizacion Internacional de Pesas y Medidas resolvié designar al mol como uni-
dad basica del Sistema Internacional (S.1.) para la magnitud cantidad de sustancia, definiendor

Mol es la cantidad de sustancia que contiene el mismo ntimero de unidades alemen-
fales, que el numero de atomos que hay en exactamente 12 g del nucleido carbono-12

Estas unidades clementales pueden ser 4tomos, moléculas, iones, agrupaciones de iones,
electrones, etc. Esto significa que el namero de particulas que hay en un mel es el mismo que
el nimero de dtomos que hay en 12 g (0,012 kg) del nucleido 12C.

La constante de Avogadro

De acuerdo con la definicién de mol, 1a cantidad de unidades elementales que hay en un mol
es igual al nimero de dtomos que hay en 12 g de Carbono-12. Este niimero ha sido determina-
do por varios métodos experimentales, y con los conceptos ya definidos podemos calcularlo:

La masa del nucleido 12C es 12w y 1 wes 1,6605 x 10-24g, por lo tanto:

12 4 =12 % 1,6605 x 10-24g = 1,9926 x 10-23 g

Es decir, la masa de un atomo de 12C es 1,9926 x 10-23 g Por lo tanto:

1,9926 x 10-23 g de 12C <o ccmmee | atomo de 12C
12gde 12C aemmo e X = 6,02 x 1023 3tomos de 12C

Esto significa que en 12 g de 12C hay 6,02 x 1023 atomos. Segun la definicién, un mol con-

MOL

Es importante sefialar que el mol
es la unidad de cantidad de sustan-
cia, y no es una unidad de masa.

La constante de Avogadro se
denomina asi en homenaje al fisi-
co italiano Amedeo Avogadro.
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Un ser humano tiene aproximada-
mente 25 billones(25 x 102} de
glébultos rojos en su cuerpo. Si
estimamos la poblacion mundial
de nuestro planeta en unos 6 mil
millones (6 x 109) de habitantes,
el nomero total de glébulos rojos
de todos los habitantes de ia fie-
rra sera:

25 x 1012 x 6 x 109=1,5 x 1023
Este nimero enorme es apenas
la cuarta parte del nimero

de Avogadro.

par 2
docena 12
millén 1 x100

Na 6,02 x 1023

Si extendiéramos el concepto de
mol a otro tipo de objetos, obten-
driamos resultados asombrosos
dado que el mol es una unidad
demasiado grande para medir
objetos macroscopicos. Por ejem-
plo, un mol de granos de arena
seria suficiente para cubrir toda la
superficie de la Tierra con una

capa de arena de 60 cm de altura.

Una pila de papel constituida por
un mol de hojas, se extenderia en
mas de un millén de veces la
distancia de la Tierra al Sol. Por
estas razones, el mol se utiliza
como unidad para confar
particulas microscopicas y no
para objetos macroscdpicos.

tiene 6,02 % 1023 unidades elementales.

Este nimero inmenso es una constante universal que recibe el nombre de constante de
Avogadro y se simboliza N. Como es el mimero de unidades elementales que hay en un mol,
su unidad es 1/mol = mol!. Es decir:

[N, = 6,02 x 1623 mol-!

El niimero de Avogadro ticne suma importancia dado que nos permite relacionar el mimero
de particulas submicroscépicas, como por ejemplo los atomos, con la masa de una muestra
macroscopica de cualquier sustancia.

Cuando se utiliza el término mol deben especificarse las unidades elementales. Por ejem-
plo, debemos decir un mol de dtomos de cloro, o un mol de moléculas de cloro, y no simple-
mente un mol de cloro, puesto que esta frase es imprecisa ya que no indica el tipo de particu-
las. Si las particulas en cuestion son iones, es necesario especificar el tipo de ion. Por ejemplo:
un mol de iones sodio (Na™), 6 un mol de iones hidroxido (HO").

Si nos referimos a un compuesto iénico, debemos describir las unidades elementales del
compuesto, mediante su formula minima. Por ejemplo en el caso del cloruro de sodio, lo co-
rrecto es hablar de un mol de unidades elementales de NaCl. Ademas, como una unidad de
NaCl, estéd constituida por un ion sodio y un ion cloruro, en un mol de NaCl, hay un mol de
jones Na' y un mol de iones CI".

En un mol de cualquier sustancia hay 6,02 1023 unidades elementales, cualesquiera sean
éstas. Por ejemplo, en 1 mol de 4tomos de cloro hay 6,02 x 102 atomes, en un mol de moléculas
de cloro hay 6,02 x 1023 moléculas, en un mol de iones sodio, hay 6,02 % 1023 jones, y ent un mol
de electrones hay 6,02 x 1023 electrones.

8. LA MASA MOLAR Y EL VOLUMEN MOLAR

La masa molar de un elemento

La masa de un mo! de particulas depende del tipo de particulas y de la sustancia. Ya hemos
dicho que debemos especificar la clase de particulas, como atomos, moléculas, iones, electro-
nes o protones. Por ejemplo, jcudl es la masa de un mol de atomos de carbono?

Como el carbono esta formado por varios isdtopos, en un mol de dtomos de carbono hay una
mezcla de ellos en la misma proporcion en que se encuentran en la naturaleza. Por lo tanto,
debemos considerar la masa atémica promedio como representativa de la masa de los atomos
del carbono, es decir, su masa atomica que es 12,011 u. Podemos plantear:

1 4tomo de carbono -----------==-r---- 12,011 u
6,02 x 1023 atomos de carbono ~--------- x = 12,011 x 6,02 » 1023 u
x = 72306 x 1024 u

Esta es la masa de un mol de 4tomos de carbono expresada en u. Para expresarla en gramos,
recurrimos a la equivalencia:
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Ltgmmmmem e 1,6605 x 10-24 ¢

- 24 . -24
2306 = . B
723061024y ___________ 7.2306 < 1077w #1,6605 = 10 i =12.01 lg

| u

Es decir, 1a masa de un mol de dtomos de carbono es 12,011 £, que ceincide con el valor de
su masa atomica expresada en u, tal como figura en la Tabla Periédica. Esto mismo ocurre con
todos los elementos. Asi:

* La masa de un mol de 4tomos de neon tuya masa atomica es 20,18 u es 20,18 g.

» La masa de un mol de dtomos de cloro cuya masa atdmica es 35,45 u es 35,45 .

En la Figura 2.4 mostramos dos escalas comparativas, con sus unidades correspondientes,
En la primera de ellas se representan las masas atémicas de algunos elementos expresadas en u,

mientras que en la segunda se indica la masa de un mol de atomos en gramos, de los mismos
elementos. Los valores numéricos de ambas escalas coinciden.

[ MASA ATOMICA ]

H Li c 0o Na
. { I ) U
1,00797 6,941 12,011 15,999 22,990

[ MASA DE UN MOL DE ATOMOS ]

H Li c o Na
5 ! } i g
1,00797 6,941 12,011 15,999 22,990

Figura 2.4: Escalas comparativas de masas atomicas ¥ molares de algunos elementos

La masa de un mol de atomos de un elemento se denomina Masa molar del elemento. Se
simboliza con la letra M y su unidad es g/mol = g x mol-1.

Es la masa de un mol de atomos del elemento MASA MOLAR

: DE UN ELEMENTO

La masa molar de un elemento se obtiene expresando en gramos el valor numérico de su
masa atomica en u. Por ejemplo, Ia masa molar del elemento azufre, cuya masa atomica es
32,07 u, es 32,07 g/mol y escribimos:

M ({8)=32,07 g/mol

Esto nos indica que la masa de un mol de 4tomos de azufre es 32,07 g, es decir 6,02 = 1023

atomos de azufre tienen, en promedio, una masa de 32,07 g
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La masa molar de una sustancia

Ilamamos masa molar de una sustancia a la masa expresada en gramos, de un mol de
moléculas o de unidades formula de la sustancia. También se simboliza con la letra M y su uni-
dad es g/mol.

Para una sustancia compuesta como el agua, cuyas moléculas estan formadas por dos ato-
mos de hidrégeno y uno de oxigeno, en un mol de moléculas de agua hay dos moles de dtomos
de hidrégeno y un mol de atomos de oxigeno. Como la masa de un mol de atomos de hidroge-
no es | g v la masa de un mol de atomos de oxigeno es 16 g, 1a masa de un mol de moléculas
de agua (H,0) se calcula segin:

2xlg+log=18g

Las sustancias ionicas se representan por su unidad formula. Por ejemplo, la unidad formu-
la del CaCl, esta constituida por un ion calcio y dos jones cloruro, Por lo tanto, en un mol de
unidades formula de CaCl, hay un mol de iones calcio y dos moles de iones clorure. Entonces,
la masa de un mol de unidades formula de CaCl; es:

1x40g+2x355g=11lg

1.a masa molar de una sustancia se obtiene sumando las masas atomicas de sus dtomos
expresadas en gramos, tantas veces COImo aparezean en la férmula.

Por ejemplo, utilizando por simplicidad los valores redondeados de las masas atomicas que
figuran en la tabla periddica, las masas molares de las sustancias moleculares oxigeno (O,) y
benceno (C¢Hg) son:

M(Oy)=2xM(0) =2x16 g/maol = 32 g/mol
M(CH) =6 x M{C)+6xM(H)=6x12g/mol+6 x1 g/mol = 78 g/mol
La masa molar de la sustancia ionica nitrato de potasio (KNO4) es:

M(KNO;)=1xM(K) +1xM(N) +3xM(0)
=1 x 39 g/mol + 1 x 14 g/mol + 3 > 16 g/mol =101 g/mol

MASA MOLAR '
Es la masa de un mol de unidades elementales de la sustancia
DE UNA SUSTANCIA
Las unidades elementales son moléculas para sustancias moleculares o unidades formula
para compuestos jonicos. En la tabla siguiente se muestran algunos ejemplos, expresando las
masas molares con valores redondeados a una cifra decimal.
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Sustancia Férmula Moles de atomos Masa molar

oxigeno 8} 2 moles de dtomos de oxigeno 32,0 g/mol
O7ON0 97 3 moles de Atomos de oxigeno | 480 p/mol
- 2 moles de dtomos de H
agud 0 v I mol de atomos de O 18,0 g/mol
amoniaco NH; i, mol de amﬂ,ms de N 17.0 p/mol
¥ 3 moles de dtomos de H =
. 1 mol de atomos de C
metano CH, v 4 moles de dtomos de I1 16,0 g/mol
cloruro 1 mol de 1ones sodio .
. ) . 38. 3¢
de sodio NaCl v | mol de iones cloruro® 8.3 g/mol

La formula molecular de una sustancia representa la composicién atémica de una molécula,
Por ejemplo, la formula de la sustancia oxigeno (O,) representa una molécula de oxigeno for-
mada por dos dtomos de oxigeno. En un mol de moléculas de oxigeno hay dos moles de ato-
mos de oxigeno, por lo tanto hay 2 x 6,02 x 1023 4dtomos.

A manera de resumen, en la siguiente figura se muestra lo expuesto anteriormente, para la
sustancia compuesta agua (H,0).

1 molécula 1 atomode O

2 atomos de H

LZ maoles de atomos de ;H mol de moléculas H1 mol de atomos de O}

249 18g 1649

2 x 8,02 x 10% atomos de Hl [E,O2 x 10° moléculas de agua] L 6,02 x 10% atomos de O T

En las sustancias ionicas, [a formula empirica representa una unidad elemental, Por ejem-
plo, la férmula CaBr, significa una unidad de bromuro de calcio formada por un ion Ca2™ y dos
iones Br™. En un mol de unidades de bromuro de calcio hay un mol de iones Ca2* y dos moles
de iones Br~,

*Nota: La masa de los jones sodio
y cloruro es précticamente igual a
la de sus atomos.

RESUMIENDO

Atomos v Moléculas
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4\

L

[ 1 mol de iones Ca®" ]—-——{1 mol de unidades HE mol de iones Br"}

L &

3] [ig [ra)
3 I 3 b

4

¥ L
[6,02 x 10%iones de Caz*] [6,02 x 107 unidades de Ca%] [2 X 6.02 x 102 iones Br'J

Volumen molar de una sustancia

E! volumen que ocupa una sustancia en determinadas condiciones de presion y temperatura
depende de la naturaleza y de la masa de ta sustancia. Si la sustancia es un sélido o un liquido,
dado que las particulas que la forman estan muy proximas entre si, el volumen suele variar
poco con los cambios de presion y de temperatura. En cambio, si la sustancia es gaseosa el volu-
men es afectado notablemente por las variaciones de presion y de temperatura.

Llamamos volumen molar (¥,,) de una sustancia, al volumen ocupado por un mol de uni-
dades elementales de la sustancia, en determinadas condiciones de presion y temperatura.

i tomamos un mol de unidades elementales de una sustancia, su masa es la masa molar M,
y el volumen que ocupa, en determinadas condiciones de presion y temperatura, es el volumen
molar. $i recordamos que la densidad es el cociente entre la masa’y el volumen (p = m/V}, pede-
mos escribir:

A‘/[ A‘iff

N }— y si despejamos el V', resulta: T/ —

me m

" cl l{)

Esta ultima expresion nos permite calcular el volumen molar de cualquier sustancia, en
determinadas condiciones de presion y temperatura, conocida su densidad.
En efecto, sabiendo que la densidad del agua liquidaa4°Cy | atmesp = 1,00 g/cm?, dado
que su masa molar es M = 18 g/mol, resulta:
18.0 g‘/mol 3

Vo (Hy0) 7 —————= =180 car’ ‘mol
1,00 gfom’
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Para las sustancias gaseosas, ¢l volumen molar sucle caleularse a partir de la densidad medida
a 0°C y 1,00 atm, ya que en estas condiciones, como veremos mas adelante, practicamente todos
los gases se comportan de manera similar.

Por gjemplo, dado que la densidad del oxigeno gaseoso (O2) a 0°C y 1,00 atm es 1,429 g/dm3,
¥ sumasa molar es M = 32.0 g/mol, su volumen molar resulta:

32,0 g'mol

T 224 dm’ moel
142G gidm

PO,

n -

Si efectuamos el mismo ecaiculo para el hidrégeno gaseoso {(H;) cuya densidad a 0°C y
1,00 atm es 01,0892 g/dm3 y su masa molar es M = 2,00 g/mol, obtenemos:

2,00 g¢'mol

7224 dm? ‘mol
0.0892 g/dm’

[';Jf (HQ )=

Como podemos observar, obtuvimos el mismo valor. La experiencia nos muestra que sj siguié-
ramos calculando el volumen molar para distintos gases, en dichas condiciones de Py T, siempre
obtendriamos 22,4 dm3/mol.

Por consiguiente, el volumen que ocupa un mol de moléculas de cualquier gas a 0°C ¥
L,00 atm, es 22 4 dms3.

En Jos siguientes ejemplos calcularemos (utilizando en todos los casos masas atémicas aproximadas);

* La cantidad en moles, que hay en cierta masa de una sustancia, conocida st masa molar (ejemplo 2.1).
* La masa de una sustancia conociendo la cantidad {ejemplo 2.2).

* El nimero de particulas que hay en cualquier masa de una sustancia (ejemplo 2.3).

* Las masas en gramos de un atomo o de una molécula (ejemplo 2.4),

Ejemplo 2.1
Calcular la cantidad de moléculas hay en 100 g de agua.
Teniendo en cuenta que la masa molar del agua es 18 g/mol, planteamos:

18gdeagua --------coo . 1 mol de moléculas de agua
_ 160 ¢ x 1 mol
I8¢

100 gdeagua ------aneaonon X = 35,56 moles de moléculas

Ejemplo 2.2

Calcular la masa correspondiente a 2,50 moles de moléculas de aspirina.

Debemos determinar previamente la masa molar de la aspirina. La formula molecular obtenida a
partir de la formula desarrollada es: CoHgOy.

Porlotanto, M=(9x12+8x1+4x 16) g/mol = 180 g/mol,

Existen diferentes convenciones
para indicar las condiciones de
0 °C y 1 atm. Segun la fuente, se
pueden denominar condiciones
normales de presion y tamperstura
(CNPT), o también condicionzs
estandar (TPE).

EJEMPLOS DE CALCULDS

aspirina

Atomos v Moléculas
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anilina

Planteamos:

2,50molx180g _, o0 1 mol de
s —————— o

2,50 moles de moléculasde asp.-------------~ X léculas
I mol de aspirina -
-------------- 180 g
Ejemplo 2.3

Una persona bebe 180 mL de agua a 4°C. ;Cuéntas meléculas de agua bebio?
Como la densidad del agua a esta temperatura es igual a 1 g/mL, bebid 180 g de agua. Dado
que la masa de un mol de moléculas de agua es 18 g, los 180 g corresponden a 10 moles de

agua.
Planteamos:
: H 18 d
180 g deagua--------- X= 180 £x6,02x107 molec. _ 6,02 x10* molec. agua - - & &
18¢ 276,02 x 1023
moléculas
Ejemplo 2.4

;Cudl es la masa, expresada en gramos, de un atomo de nitrégeno?
La masa atoémica del nitrogeno es 14 u, por lo tanto, la masa de 1 mol de atomos de nitro-
geno (correspondiente a 6,02 x 1023 dtomos) es 14 g.

6,02 x 1023 dtomos de N ------------ 14 g
A 4
1400 de N v mnmmmmsmrrmmmmmnas x = “""’“;‘;Xl g _233x10%g
6,02 x 10 atomos
Ejemplo 2.5

La anilina se emplea en la elaboracién de colorantes, medicamentos, barnices y perfumes.
Se dispone de una muestra de 250 g de anilina. Calcular:

a) la cantidad de moléculas de anilina

b) el nimero de moléculas de anilina

¢) el mimero total de 4tomos

d) la masa en gramos de una moliécula de anilina

De acuerdo con la formula molecular (CH,N), la masa molar de la anilina es:

M=6x12g+7Tx1g+1x14g=93g/mol
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Planteamos:

a} 93 g de anilina ---------oo . ___ 1 mol
250 g de anitina - ------ono oo x = 250/93 moles = 2,69 moles

L 2508x6,02x10™
93g

moléculas =1.62 x 10%* moléculas

b) Dade que la masa de un mol de moléculas (6,02 » 1023 moléculas de anilina) es 93 g,
resulta:

93 g--naenaa- 6,02 x 1023 moléculas

¢) Cada molécula de anilina estd formada por 6 atomos de C, 7 de Hy 1 de N, es decir, un
total de 6 + 7 + 1 = 14 atomos. Por consiguiente:

1 molécula de anilina - - -~~e------ 14 dtomos
1,62 % 1024 moléculas - - - - wewomnn x=1,62 x 1024 x 14 atomos = 2,27 x 1025 stomos
d) 6,02 x 1023 moléculas - - --------- 93¢
93 5
Imolécula--rameaumaaaco X:Mﬁzi,544x10"2 g
6,02 x 10~
O también:

masa de [ molécula=93u
Usando la equivalencia entreuy g
masa de | molécula =93 u. 1,6605.107* g=1,544.10-2 ¢

u
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EJERCICIOS

Nota: fos datos necesarios para resolver estos ejercicios pueden obtenerse en la Tabla Periddica

1 isaribir la formula de sustancias compuestas formadas por moléculas diatdmicas y triatdmicas.

2 Representar mediante esquemas de particulas:

3 LUna molécula de alcohol etilico estd formada por dos atomos de carbono, scis de hidrogeno y uno de oxigeno. Escribir la formula
molecular y la empirica.

4) un sistema que corresponda a una sustancia simple diatdmica.
by un sistema que corresponda a una sustancia simple triatomica.
¢) un sistema que cosresponda a una sustancia compuesta diatomica.
d) un sistema que corresponda a una sustancia compuesta triatémica.

4 La formula minima de una moléeula octoatémica es CHj Escribir su formula molecular.

§ Dadas las siguientes afirmaciones, indicar si son verdaderas o falsas.

6 Completar el siguiente cuadro:

a) No exisic ninguna sustancia compuesta molecular cuyas moléculas sean diatomicas.
b) Si dos sustancias simples distintas estan constituidas por moléculas formadas por atomos del mismo elemento, éstas difieren en su atomicidad.
¢) Una molécula de agua (H,0) esta formada por un atomo de oxigeno y una molécula de hidrégeno.

sustancia clementos n® v clase de tipo de atomicidad modelo
. P 0 - - - £ 4

- nombre | .M. | constitutivos AtOMOSs sustancia molecular
neon moneatoémica

clore 2 de cloro

bromo Br:

mondxido . ]

ldeCv1ldeO)

de carbeno :

azuire azufre 8 de azuire

metane ldeCvddell

agua

Capitulo 2




7_ Completar el siguiente cuadro:

8  Completar el siguiente cuadro:

9_ Dados los siguientes nucleidos:

sa
]2C

a) Determinar el numero de protones, neutrones y electrones de cada uno,
b) Indicar aquellos que son isétopos entre si. Identificar con sus simbolo a XY, yE

10_ El elemento cloro existe en la naturaleza en forma de dos isotopos. EI 35Cl se halla en un porcentaje de 75,4%. El otro isotopo tiene

20 neutrones en su niicleo. Calcular la masa atomica del cloro {aproximar las masas de cada nucleido a los nimeros mésicos corres-
pondientes).

11_ El elemento E (Z = 29}, estd formado por la mezcla de dos isdtopos. Uno de ellos, cuya abundancia porcentual es 73%. ticne 34 neu-

trones en su nucleo. Determinar el nimero de neutrones del otro is6topo.
Dato: masa atémica (E) = 63,54 u

Sustancia Férmula Farmula En'inima Ml’nifna
molecular 0 empirica relacion
hidrazina N,Hy
amoniaco NH,
glucosa CsH,20¢
cloruro de barto | —emeememmeee BaCl, 172
Especie | 7Z | N°p | N°e | N°n | A
3
800
35
20 20 20
10
19 18 40
Br~ 81
Mg 13
o ro o
nY o Ca
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12_ Determinar la composicion isotopica del elemento X, sabiendo que existe en la naturaleza en forma de dos isotopos. Uno de ellos

tiene 31 neutrones en su nicleo y el otro es el nucleido % X.
Dato; masa atémica (X) = 58,92 u

13_ Sabiendo que la suma del numero de protones que hay en los cinco nucleos atémicos presentes en la molécula de ECl, es 74, deter-

minar el niimero de neutrones que hay en el nucleido 12E.

14 Calcular la masa molecular de las siguientes sustancias:
CH4 NH3 HzSO4 C12H2201 I(Sacarosa)

15_ Expresar la masa de un gramo en unidades de masa atomica (1).

16 Dadas las férmulas moleculares de las siguientes sustancias:

H,0 ; CO, ; H,80, ;

CaHy 5 CeH 204

a) indicar el nimero de dtomos de cada clemento que constituye una molécula de cada sustancia,
b) indicar cudntos moles de dtomos de cada elemento hay en un mol de moléculas de cada compuesto.

¢) determinar la atomicidad de cada una de las moléculas.
d) escribir la formula empirica de cada sustancia.

17_ Indicar qué significa que la masa atomica del bromo es 79,909 u y que su masa molecular es 159,818 u.

18 Sabiendo que la masa molar de la sustancia simple Cl,, es 71,0 g/mol, calcular:

a) la masa de un atomo de cloro medida en gramos
b} 1a masa de un 4tomo de cloro medida en u

19 La masa de una molécula de una sustancia de formula X5 es 7,98 x 10-23 g, Calcular:

a) la masa de un mol de atomos de X
b) la masa atémica de X

20 _ Indicar la masa molar de cada una de las siguientes sustancias:
a) dcido nitrico (HNO,)
b) hidroxido de sodio (NaOH)
¢) acido sulfirico (H,50,)
d) sacarosa (C,51,,0/)
e) aspirina (C4HgO,)
f) sacarina
h) 4cido ascorbico (CgHgOy)

21_ Fl triptofano es un aminoacido esencial para el organismo y, ademas, debido a su sabor dulce, es
usado como edulcorante artificial. Para una muestra de 100 mg de triptofano, calcular:

a) cantidad de moléculas
b) mimero de moléculas
¢) porcentaje de nitrogeno

sacarina H
| NH,

H c [
\(l/ \“C——ﬁ—CHchCOOH
C

PN /C\H

H ¥ N

! !

H H
triptofanc
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22 Dada la siguiente afirmacién: "En un mol de moléculas de agua H,O (1) hay el mismo niimero de moléculas que en un mol de molé-

culas de metano CH, (g)", indicar cudl de las siguientes respuestas es la correcta.
a) no, porque el CH, es un gas y el H,0 no
b) no, porque ambas sustancias no estan en iguales condiciones de presion y temperatura
c) si, es cierta la afirmacién
d) no, porque la moiécula de H,0 es triatémica y la de CH, es pentaatémica
€) ninguna de las respuestas anteriores es correcta

23_ Dada una muestra de SO, (g). podemos afirmar que:
a} contiene ignal nimero de 4tomos de azufre y de oxigeno
b) contiene pricticamente iguales masas de azufre ¥ de oxigeno
¢) la masa de oxigeno es el doble que la de azufre
d) es necesario conocer la masa de la muestra de S0, para comparar las masas de azufre y de oxigeno que contiene
e) ninguna de las afirmaciones anteriores es correcta

24_ Se dispone de 0,250 kg de sacarosa (Ci,H3,04,). Calcular:
a) la cantidad de sacarosa, en moles y milimoles
b) el nimero de moléculas de sacarosa
¢) el nimero de dtomos de oxigeno contenidos en esa cantidad de sacarosa

25_ La masa de una molécula de una sustancia de formula X, es 4,22 x 1022 g Calcular la masa, expresada en gramos, de un mol de

atomos de la misma.

26 _ Una muestra de amoniaco NH; (g) contiene 9,03 x 1023 4tomos de hidrégeno. Calcular para dicha muestra:
a) la masa en gramos de amoniaco
b) la cantidad de dtomos de nitrégeno
¢) el nimero total de atomos
d) la cantidad de 4tomos de hidrégeno, expresada en milimoles

27 _ Completar el siguiente cuadro:

r——

Sustancia TyP Estado de agregacién | Masa molar Densidad V?:;::f_n

N, 0°Cy1atm Gas 1,250 gfem’

Metano 0°Cy1atm Gas 16,0 g/mol 22,4 dm*/mol
S0, 0°C y 1 atm Gas 2,857 g/em’
CCl, 25°Cy 1am Liquido 1,586 gicm’
Etanol 25°C y 1 atm Liquido 46,0 g/mol 0,785 gfcm’
Au 25°C v 1 atm Solido 19,3 g/cm’

_Hg 4°Cy latm Liquido 14,75 dm*/mol

Atomos y Moléculas
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28 La densidad del etanol (C;HgO) liquido, a 25°C y 1,00 atm es 0,785 g/cm3. Calcular:
a) el volumen que ocupan 1750 milimoles de moléculas de etanol
b) la cantidad de etanol que hay en un volumen de 200 cm3
¢) el numero de moléculas de etanol contenido en 10,0 ¢m3
d) el niimero y la cantidad de atomos de hidrogeno que hay en 124 g de etanol

29 La masa molar de un compuesto liquido cuyas moléculas estin formadas por | 4tomo de carbono y 4tomos de cloro es 154 g/mol y
el volumen que ocupan 3,01 x 1023 moléculas a 25°C y 1,00 atm es 48,6 cm3
a) determinar su formula molecular
b) calcular el volumen molar en dichas condiciones
¢) calcular su densidad

30_ La densidad del compuesto gaseoso de formula XHz, a 0°C y 1,00 atm, es 0,759 g/dm3, y su volumen molar es 22,4 dm3/mol.
a) calcular la masa de una molécula de XHa, expresada en gramos
b) identificar al elemento X con st simbolo quimico
¢) calcular la masa de metano (CHy4) que contiene el mismo nimero de dtomos de hidrogeno que hay en 2,50 moles de XH;

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

1_ Por ejemplo: CO (mondxido de carbono); SO, (dioxido de azufre)

3 C>Hg0; CoHgO

4 CyHg

5 a)F by Vv c)F

9. ) Cly R0y "o FCy B WXy nCa
10_ 355u

11 36

12 %, = 54 % % 5= 46%
13 ¢

14 16w 17u  98u 342u
15 1g=602x108y

16, 2)2HylO 1Cy20 21 1Sy40 2Cy4H 6CI12Hy60
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18
19
20

21

22

23
24

25

26

28
29

30_

by2deHy lde O ldeCy2deO 2deH, ldeSv4deO
c)3;3;7.6; 24

d) Hy0; COy; H,S04 CH,: CH,0

a) 5,897 x 10-23 g b)355u

a)l6,0g b) 16,0 u

a) 63 g/mol b) 40 g/mol c) 98 g/mol d) 342 g/mol  e) 180 g/mol
a) 4,90 x 10-* moles by 2,95 x 1020 c) 13,7%

c)

b)

a)0,731 v 731 b) 4,40 x 1023 c) 4,84 = 1024
127 ¢

2)8,50g ) 0,50 1,204 x 102 d) 1500

2deCy4deH

f) 183 g/mol

ay103cmd  b)341mol ¢ 1,027 x 1023 d) 9,74 x 1024y 16,2 mol

a) CCly  b) 97,2 cmi/mol  ¢) 1,584 giem3

a)2,82x1028g b)X=N ¢)300¢g

6deC,12de Hy 6deO

g) 176 g/mol
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ESTRUCTURA ELECTRONICA DE

LOS ATOMOS

. INTRODUCCION
Breve resefia histérica
. LANATURALEZA DE LA LUZ
. EL MODELO DE BOHR PARA EL ATOMO DE HIDROGENO
Los espectros
Postulados de Bohr
. EL. MODELO ACTUAL
La mecanica cuantica
Los orbitales y los nimeros cuanticos
. LOS ATOMOS POLIELECTRONICOS
Atracciones y repulsiones
Configuraciones electrdnicas
Configuracién electrénica externa
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1. INTRODUCCION

En este capftulo nos ocuparemos
de Jos distintos modelos que per-
mitieron establecer la distribucion
de los electrones alrededor del
nucleo atémico.

electrones

El modelo de Thompson

Representacion del atomo plane-
taric
{sin escala}

Breve reseiia histérica

Hacia fines del siglo XIX la fisica clasica, basada en la mecanica de Newton y en la teoria
clectromagnética de Maxwell, estaba solidamente afianzada ya que explicaba satisfactoriamen-
te los fenomenos fisicos conocidos. Sin embargo, en esa época y especialmente durante las tres
primeras décadas del siglo XX, se produjeron hechos tan trascendentes e imprevisibles en el
mundo cientifico, que conmovieron los cimientos de la fisica clasica. En efecto, experiencias
tales como la electrolisis, la conduccién eléctrica en gases a baja presion, la radiactividad y los
fendmenos espectroquimicos, constituyeron descubrimientos asombrosos. Los fendmenos se
sucedian a un ritmo realmente vertigineso.

Con el correr del tiempo, los cientificos de la época se fueron dando cuenta de que el atomo
no era una particula tan simple como la imaginada por Dalton. En noviembre de 1895, al estu-
diar las propiedades de los rayos catddicos, Wilhelm K. Roentgen observo que al incidir un
haz de electrones sobre las paredes de vidrio del tubo que utilizaba, se producia una radiacion
desconocida: los rayos X.

Al afio siguiente, Henri Becquerel descubri6 que las sales de uranio emitian esponta-
neamente ciertas radiaciones. Posteriormente, Marie Sklodowska Curie logré aislar el
polonio y el radio que al igual que el uranio emitian radiaciones. Este fenomeno fue deno-
minado radiactividad.

En diciembre del afio 1900, Max Planck afirmé que para explicar los fenomenos relacionados
con la emisién y la absorcion de energia radiante por la materia, era necesario admitir que la ener-
gia debia ser emitida o absorbida en forma discontinua (cuantos de energia).

En 1904, J.J. Thomson propuso e! primer modelo atomico que incluia a las particulas sub-
atémicas, imaginando al 4tomo como una esfera maciza cargada positivamente, en la cual se
hallaban incrustados los electrones. Los colegas de Thomson lo llamaron el modelo del "budin
de pasas", donde los electrones incrustados en la masa positiva representaban las pasas.
Experiencias posteriores hicieron que este modelo fuera desechado.

Un afio después Albert Einstein, aplicando las 1deas de Planck, logrd explicar el fenomeno
de 1a emision de electrones producida por ciertas superficies metalicas irradiadas con luz visi-
ble o ultravioleta conocido como efecto fotoeléctrico.

En 1911 Ernest Rutherford (que fue alumno de J. J. Thomson) revoluciond la fisica atd-
mica, cuando, al hacer incidir un haz de particulas alfa sobre una delgada lamina de oro, descu-
brié que los atomos no eran compactos Sino que en su mayor parte estaban vacios. Entonces,
propuso un modelo considerando al dtomo como un sistema planetario en miniatura, con una

on
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diminuta regidn centrai cargada positivamente (niicleo) a cuyo alrededor giraban los electrones.
Asi nacié el "modelo planetario”. Si bien este modelo descansaba en solidas bases experimen-
tales, entraba en flagrante contradiccion con algunos conceptos fundarmentales de la fisica clé-
sica, ya que segiin las leyes de Maxwell los electrones al girar deberian perder energfa.

En 1913, el danés Niels Bohr, aplicando las ideas de Planck y Rutherford, propuso una
interpretacion para el modelo atémico planetario. Para ello, supuso que los electrones seguian
determinadas trayectorias circulares alrededor del nicleo, en las que no emitian ni absorbian
energia.

Posteriormente, W, Heisenberg demostré que debia abandonarse la idea que el electron gira-
ba en Orbitas bien definidas. El y el fisico austriaco Erwin Schrodinger consiguen describir
matemdticamente €l movimiento del electrén (utilizando distintos formalismos matematicos).
Nace asi una nueva teoria para interpretar los fenémenos atomicos: la mecanica cuéntica (tér-
mino acuilade por primera vez por el fisico Max Born). Esta teoria constituye el modelo més
actualizado acerca de la estructura del 4tomo.

2. LANATURALEZA DE LA LUZ

En el capitulo anterior hemos estudiado la composicion del micleo atémico. Ahora nos ocu-
paremos del comportamiento de los electrones alrededor del nicleo. Para ¢llo, es conveniente
analizar los hechos relacionados con la naturaleza de la luz va que toda radiacion luminosa estd
intimamente ligada al movimiento de los electrones en el interior del dtomo.

En general, los sistemas materiales intercambian energia con el medio que los rodea. Esto
podemos comprobarlo cuando, por ejemplo, calentamos un cuerpo por encima de los 500°C. En
estas condiciones, se pone de manifiesto la propiedad de los cuerpos de emitir energia en forma
de radiacion (energia radiante).

Asi por ejemplo, si calentamos un trozo de metal, éste comienza a emitir una radiacion que
al principio percibimos en forma de calor. A medida que la temperatura aumenta, la radiacién
se torna visible, de color rojo, pasa luego por el naranja y alcanza un color blanco brillante (por
encima de los 1500°C).

Diariamente estamos en contacto con las radiaciones. Por ejemplo, cuando tomamos sol,
miramos television, sintonizamos un aparato de radio o nos sacan una radiografia. Existe una
amplia gama de radiaciones, de la cual sélo una pequefia parte es percibida mediante nuestros
ojos, Estas radiaciones visibles son las que conocemos cominmente como luz.

Al propagarse por distintos medios materiales o al interactuar con la materia en Jos procesos de emi-
si6n o absorcion, Ia luz produce diversos fendémenos de caracteristicas peculiares. Por ejemplo, la Juz se
refleja en superficies pulidas y se propaga atravesando medios trasparentes come el aire, el vidrio o el
agua. Estos fenémenos dieron origen a varias teorias que intentaron explicar las propiedades de la luz.

En 1678, Christiaan Huygens, fisico holandés, propone la teoria ondulatoria de la luz, con-
siderando que es un fenémeno que se propaga en forma de ondas. Esta teoria interpretaba
correctamente todos los fendmenos luminosos conocidos en la época.

Posteriormente, en 1864, James C. Maxwell propuso que la luz se propagaba en forma de

PN

La lamparita eléctrica consiste en
una ampolla de vidrio que contie-
ne un filamento de tungsteno y
una mezcla de los gases nitro-
geno y argon, para disminuir la
vaporizacion del filamento que se
produce a femperaturas elevadas.
Al circular corriente eléctrica a tra-
vés del filamento conductor, se
eleva su temperatura hasta que se
pone incandescente (3000°C) y
emite una radiacion luminosa
visible blanca.

Estructura Electronica de los Atomos

91




LA TEORIA ONDULATORIA

En el apéndice de este capitulo se
explican las caracteristicas de las
ondas y se definen sus
parametros:

A longitud de onda

v: frecuencia

EL ESPECTRO
ELECTROMAGNETICO

ondas electromagnéticas. Para comprender la teoria ondulatoria, estudiaremos en qué consiste
el movimiento ondulatorio. Existen fendmenos en los cuales una particula en movimiento en un
medio material, transmite su energia a las particulas que la rodean, confiriéndoles el movimien-
to. El fendmeno por el cual se propagan las vibraciones en un medio, constituye un movimien-
to ondulatorio y es representado mediante una onda.

Para aclarar este concepto, imaginemos que lanzamos una piedra sobre la superficie de un
lago. A partir del punto en que cae la piedra, se forma una serie de ondulaciones concéntricas
que se propagan por toda la superficie, constituyendo un movimiento ondulatorio. La perturba-
ci6n producida en ese punto, es transmitida a toda la zona mediante la transferencia de energia,
pero sin transporte de materia. Esto podemos verificarlo colocando un objeto que flote sobre el
agua; veriamos que éste oscila verticalmente pero sin desplazarse.

Los procesos ondulatorios tienen dos propiedades fundamentales:

» Se producen con transporte de energia.

= No transportan materia.

De acuerdo con la teoria ondulatoria, la fuz es una perturbacidn que se propaga en forma
de onda, por medio de la cual se transmite energia.

La luz puede propagarse a través de cualquier medio material transparente (aire, agua, vidrio)
¢ incluso en el vacio.

La velocidad de propagacién de la luz esté dada por la velocidad de la onda y varia segin
el medio en que se propaga. La velocidad de la luz en el vacio (c) es una constante universal y
su valor, es:

c=2.998 x 108 m/s

Tomaremos este valor también para la velocidad de la luz en el aire ya que la diferencia con
la velocidad de propagacion en el vacio es muy pequefia.

Para las ondas luminosas, la velocidad de propagacion es v, = ¢y sabiendo que ¢ = A X v,
la frecuencia de la radiacién luminosa es:

v= /A

La naturaleza electromagnética de las ondas luminosas puede generalizarse a todos los tipos
de radiaciones conocidas, que componen un amplio espectro que va desde las ondas de radio
hasta los rayos gamma.

El conjunto de las radiaciones constituye el denominado espectro electromagnético, que se
muestra en la Figura 3.1. Dentro de este espectro hay varios tipos de radiaciones que tienen
nombres caracteristicos. En particular, la luz comprende un estrecho rango de longitudes de
onda, denominado espectro visible, que corresponde a las radiaciones que pueden ser detecta-
das por el ojo humano.
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Figura 3.1: El especiro electromagnético, ordenado segtin los valores crecientes de las fre-
cuencias. Los limites marcados entre fas distintas radiaciones no son precisos, en particular,
entre fos rayos X y los rayos gamma

A pesar de sus logros, la teoria electromagnética cldsica no fue suficiente para explicar el
tfenémeno de la radiacion emitida por ciertos cuerpos incandescentes. Todos los intentos de los
cientificos de fines del siglo XIX, habian fracasado. Asi permanecio la situacion, hasta que en
1900, Max Planck encontrd la manera de resolver el problema.

Desde el punto de vista de la fisica clasica, se pensaba que la energia radiante era emitida por la
materia en forma de flujo continuo. Para explicar la emision de la radiacién térmica, Planck postulé:

La energia radiante es emitida o absorbida por la materia de manera discontinua,

Para comprender mejor esta idea, imaginemos que la energia no es emitida en forma conti-
nua como sale el chorro de agua de una canilla, sino en forma intermitente como ocurre cuando
la canilla gotea, Siguiendo esta linea de pensamiento, se dice que la energia estd cuantizada.

Teniendo en cuenta que la energia de la radiacion aumenta con su frecuencia, Planck propu-
s0 que la energia (F) es directamente proporcional a su frecuencia:

E=hv

donde £ es la constante de Planck (cuyo valor es 4 = 6.63 x 10-34 I.s), y v es la frecuencia de
la radiacion. Al producto hv Planck lo denominé un cuanto de energia.

De acuerdo con esta teoria, la energia sélo puede emitirse en un niimero entero de cuantos,
es decir, en multiplos de hv, como por ejemplo; hv, 2hv 6 Shv.

Albert Einstein aplicé esta idea para explicar el efecto fotoeléctrico. Propuso la teoria foté-
nica de la luz basada en dos postulados:

LOS CUANTOS
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« La luz estq constituida por pequeiiisimas particulas elementales denominadas fotones,
que se propagan a la velocidad de la luz.
« La energia de cada foton (Eg ) es la misma que la de un cuanto:

Donde v es la frecuencia de la onda asociada al foton.

Ademas, como v =c¢ /A, resulta:
Ep= hcid

De esta forma, Einstein puso de manifiesto la naturaleza dual de Ia luz, asociando al foton (caracterist-
ca de particula), una frecuencia (caracteristica ondulatoria).

La explicacién de ciertos fendmenos como Jos correspondientes a la 6ptica fisica, relacionados con la
propagacion de la luz en distintos medios, pone en evidencia su comportamiento ondulatorio. Sin embargo,
otros fenémenos como la interaccién de fa Tuz con Ja materia, se explican por la existencia de los fotones
Juminosos.

Entonces, cabe preguntarse: ;La luz es onda o particula? Lo que sucede en reatidad, es que no contamos

NATURALEZA DUAL con un modelo finico satisfactorio para explicar todos los fenomenos de la radiacion. Las cosas son lo que
son y la luz es lo que es.

DE LA LUZ Para entender la naturaleza de la luz es necesario conciliar el caracter dual de las radiaciones, como ondas
y particulas en forma simultinea. Debemos pensar que los comportamientos ondulatorios y corpuscular,
constituyen dos aspectos de una misma realidad, que se manifiesta de distinta forma segin el fendmeno que
se produce.

LAS RADIACIONES

Como podemos observar en el espectro electromagnético (Figura + La radiacion infrarroja
3.1), cada tipo de radiacién abarca un intervalo de longitudes de  comprende la banda que se
onda cuyos limites no estdn bien definidos. halla antes del extremo rojo
del espectro visible, abarcando \("\ ,
« Las ondas de radio son las de mayor longitud de onday por  longitudes de onda entre \/ { -
lo tante de menor frecuencia. Comprenden la zona de longitudesde 780 nm y 106 nm, aproxima- N
onda que va entre los 60 km y los 0,30 m. Son empleadas en trans-  damente. La radiacion infra-

misiones de radio y television. Segun sus frecuencias se las  rroja, es invisible al ojo humano pero puede percibirse en forma de
clasifica en: amplitud modulada (AM) con frecuencias entre  calor, como ocurre con las estufas y calentadores eléctricos.

500 a 1600 KHz vy frecuencia modulada (FM) cuyas frecuencias

oscilan entre 80 v 120 MHz.
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* El espectro visible abarca la region comprendida aproxima-
damente entre 380 nm y 780 nm, que corresponde al conjunto de
las radiaciones que podemos ver y conocemos como luz. Esta zona
esta constituida por una serie de bandas de diferentes longitudes de
onda, que pueden distinguirse por la percepcién de color que regis-
tra el cerebro humano.

En la Tabla se muestran las longitudes de onda en el vacio que
corresponden a las distintas gamas de cada color de la luz visible.
Los limites son aproximados.

Color | longitudes de onda (nm)
ojo 780 - 625
naranja 625 - 397
amarillo 597 - 375
verde 575 - 495
azul 495 - 430
indigo 4350 - 435
violeta 435 - 380

La radiacion selar esta compuesta por 50% de infrarroja, 47% de
visible y 3% de ultravioleta.

La Iuz blanca, que proviene del sol o de una lampara incandescen-
te, estd constituida por una superposicién de ondas de distintas lon-
gitudes de onda correspondientes a todos los colores del espectro
visible. Es decir, es una luz policromética, donde cada color tiene
una longitud de onda diferente:

La luz monocromdtica esta compuesta por ondas de una tinica lon-
gitud de onda:

SOV

La luz coherente es aquella cuyas ondas tienen la misma amplitud
y longitud de onda y viajan en fase. Es decir, sus maximos y mini-
mos coinciden:

* La radiacién ultravioleta (UV) se sitlia aproximadamente en
la zona entre los 380 y 10 nm, que sigue al extremo del violeta. A
su vez, se subdivide en tres bandas caracteristicas:

UV-A o cercanos (380 - 320 nm)
UV-B o medios (320 - 280 nm)
UV-C o lejanos (280 - 10 nm)

Las radiaciones de las franjas UV-B y especialmentc UV-C, que
son las mds energéticas, son capaces de provocar serios dafios en la
piel y provocar alteraciones en animales y vegetales.

Es sabido que estos rayos ultravioletas provenientes del sot son
capaces de producir irritactones en los ojos, enve-

Jecimiento prematuro y serias quemaduras en la

piel. Incfuso con el transcurso del tiempo pueden

causar algunas formas de cdncer cutaneo. Pueden

causar mutaciones en animales y plantas a tal

punto que la legada a la tierra de toda la radiacién

UV proveniente del sol, haria muy dificil la vida en nuestro planeta.
Por suerte para el hombre, existe el escudo protector de la "capa
de ozono™.

El ozono {O5) es un gas que forma parte de la atmésfera en
pequefias proporciones, constituyendo la denominada capa de
ozono. Se produce en la estratosfera (entre unos 20 y 40 km de
altura) por la accién de los rayos UV provenientes del sol. Estas
radiaciones aportan la energia suficiente para producir una serie de
reacciones quimicas.

En una primera etapa se produce la disociacion de las moléculas
de oxigeno en dtomos libres. El oxigeno atémico producido reaccio-
na a su vez con otra molécula de oxigeno para formar el ozono.

Esta capa de ozono atmosférico tiene una capacidad notable:
absorbe la mayor parte de la fraccién UV-B y UV-C, convirtiéndose
en una especie de sombrilla gigante que protege a los organismos
vivientes de los dafios que producen tales radiaciones. La radiacion
UV-A, que logra pasar, estd dotada de suficiente energia para pro-
ducir el bronceado de 1a piel e incluso quemaria. Si la exposicion
al sol es prolongada, pueden producirse dafios mayores en la piel.

Las radiaciones ultravioletas presentan diversas aplicaciones
como la fabricacién de ciertas lamparas, utilizadas en algunos
lugares nocturnos (luz negra) o para la deteccion de billetes falsos.
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También es utilizada para producir los fenémenos de fluorescencia
y fosforescencia.

» Los rayos X son las radiaciones del espectro, con longitudes de
onda que van desde unos 10 nm hasta 10 pm. Son muy penetrantes,
por lo que tienen multiples aplicaciones como en las radiografias.

+ Los rayos gamma son radiaciones electromagnéticas de gran
energia generadas por procesos de transformaciones nucleares.
Comprenden las radiaciones que estin dentro del intervalo de
longitudes de onda entre 100 a 0,001 pm. Son muy penetrantes y
capaces de ionizar la materia. Se utilizan, por ejemplo, para
detectar fallas en materiales,

para esterilizacién de materiales y para destruccion de células can-
cerosas (cobaltoterapia).

« Los rayos césmicos provienen del espacio interestelar y
corresponden a la interaccion de protones con elevada energia
cinética con moléculas de la atmosfera, originando una radia-
¢ién compuesta por diversas particulas como muones, neutro-
nes, electrones y fotones que llegan a la superficie terrestre en
forma de "chaparrones” de particulas. Son de alta energia, muy
peligrosos y corresponden a longitudes de onda menores que
(0,001 pm.

3. EL MODELO DE BOHR PARA EL ATOMO DE HIDROGENO

E! estudio de los espectros atémi- Los eSPGCtrOS

cos fue una herramienta funda- Cuando un estrecho haz de luz blanca se hace incidir sobre un medio transparente como un
mental para el desarrollo de los prisma de vidrio, emerge descompuesto en sus colores constitutivos. Si a la salida del haz se
modelos que intentaron explicar la coloca una pantalla, puede observarse en ella una gama continua de colores que va desde el rojo
distribucion de los electrones alre- en un extremo hasta el violeta en el otro, como puede verse en la Figura 3.2.

dedor def nticleo atomice.

s { ~
‘:_-}
fuente de luz

espectro de lineas

rendija

longitud de onda
decreciente

10jo
anaranjado
amarillo
verde

azul

indigo
violsta

prisma

piaca fotografica

Figura 3.2: Espectro de emision continuo

El proceso de descomposicion de un haz luminoso en sus colores constituiivos se denomina
dispersion y el conjunto de esos colores observados en la pantalla recibe el nombre de espectro.
Este fenomeno se presenta en la naturaleza cuando se produce el arco inis, que es la dispersion que sufre
la luz solar al atravesar zonas pobladas de pequefias gotas de agua, suspendidas en la atmésfera.

Los espectros que se obtienen por la dispersién de la luz emitida por las sustancias, se deno-
minan espectros de emision. Pueden usarse para identificar a la sustancia emisora, de la misma
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manera que una persona puede ser identificada por sus huellas digitales.

Los espectros producidos por 4tomos en estado gascoso, estan constituidos por lineas sepa-
radas entre si y se denominan espectros de lineas. Son de particular interés, dado que suminis-
tran la mayor informacion acerca de la estructura del dtomo. Por efemplo, el espectro del dtomo
de hidrogeno presenta varias lineas en distintas regiones del espectro electromagnético, cuatro
de las cuales estdn situadas en la zona visible.

Postulados de Bohr

Para establecer la estructura del dtomo, en particular el movimiento de los electrones alre-
dedor del nicleo, fue necesario crear un modelo coherente con los hechos experimentales. El
modelo planetario de Rutherford, tan atractivo por su simpleza, se derrumbaba por su contra-
diccion con la teorfa electromagnética. Ademas, esta teorfa resulto insuficiente para explicar los
espectros de emisién atémica.

Corria el afio 1913, cuando Niels Bohr imaginé la manera de conciliar el modelo planetario
con el hecho indiscutible que el 4tomo existe y es razonablemente estable. Asi fue que encon-
trd la clave:

"Es necesario admitir que el electron en su movimiento no emite energia”, decia una y otra vez.

- {Pero contradice la teoria electromagnética!, le replicaban sus colegas.

- Si, respondia Bohr,

- Entonces el electron en su movimiento debe someterse a ella.

- iNo! "El 4tomo pese a todo, existe y es estable", repetia continvamente Bohr como tnica
respuesta.

Entonces Niels Bohr lanzé su idea més audaz: "En el mundo atémico no rigen las leyes
de la fisica clasica™.

Combinando las ideas cuanticas de Planck y Rutherford con leyes de la fisica clasica, pro-
puso su nuevo y revolucionario modelo que explico las lineas observadas en el espectro de emi-
si6n del dtomo de hidrégeno.

Si bien este modelo ha sido superado por el hoy denominado modelo orbital, fue su inspira-
cidén y lo estudiaremos como una transicidn para comprender esta teoria mas compleja. El
modelo de Bohr para el 4tomo de hidrégeno se basa en los dos postulados siguientes:

El electron silo puede moverse en algunas orbitas circulares (rbitas permitidas) en las
cuales no emite ni absorbe energia. .

Del anélisis de este postulado surge que el electrén no puede circular por cualquier
lugar del espacio que rodea al nicleo, sino describiendo algunas orbitas especiales en las
cuales su energia es constante. Del mismo modo que en una escalera s6lo podemos estar
parados en algin peldafio, el electron solo puede estar en las drhitas permitidas y no en los
espacios intermedios entre ellas.

Niels Bohr

Hijo de un profesor de fisiologia
de la Universidad de Copenhague,
el danés Niels Bohr nacié el 7 de
octubre de 1885, Se doctoré en
1911 y estudic con J.J. Thomson.
En 1913 llegé al faboratorio de
Rutherford, donde publicé su teo-
ria acerca de Ia estructura del
atomo, mediante la cual predijo ef
color y tipo de luz que producirian
diversos materiales. En 1922, se
le otorgé el premio Nobel de
Fisica. Fallecio en Copenhague
en 1962.

POSTULADO 1
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Figura 3.3: Diagrama de energia
del electron en el atomo de hidro-
geno

POSTULADO 2

Cada 6rbita permitida esta caracterizada por un nimero natural n = 1; 2; 3; ... denominado
niimero cuantico principal.

Bobr determiné el radio (r,) de cada una de esas 4rbitas, observando que aumenta con n. La
primera orbita (n=1) es la de menor radio y por lo tanto la que estd mas cerca del nicleo.

Ademds, demostro que la energia del electron (E;) en cada grbita caracterizada por n, &8
constante y puede calcularse por la férmula:

E =-K/n2 (1)

Donde K = 2,18 al/e (attojulio/electrén) y 1 el numero cuantico principal correspondiente
a 1a érhita. De acuerdo con esta formula la energia sélo puede tomar una serie de valores nega-
tivos que indican que ¢l electron esta ligado al nicleo.

Estos valores de la energia estan representados en la Figura 3.3 y constituyen los llamados
niveles de energia del electron en el atomo de hidrogeno. Reemplazando en (1) n por ¢l nume-
ro 1, obtenemos E,| = - K que es el valor de la energia del electron en la primera orbita. Para
n = 2, obtenemos E, = - K/4; paran = 3,esEy= - K/9.

A medida que crece el valor de n, aumenta ¢l radio de la orbita y la energia (E, ) toma valo-
res cada vez menos negativos, (aproximandose a 0), y la separacion entre los niveles de energia
es cada vez menor,

El electrén se encuentra normalmente en la primera orbita (n = 1}, que corresponde al nivel
de menor energia (E) y se denomina nivel fundamental. Decimos que el atomo se halla en su
estado fundamental. Los otros niveles de mayor energia E,, Es...., que corresponden a orbitas
superiores (n = 2; 3;...), reciben el nombre de niveles excitados. Estas drbitas pueden ser ocu-
padas eventualmente por el electrén cuando recibe algun estimulo externo (como por gjemplo
luz, o calor) que logra aumentarle su energia. Cuando el dtomo se halla en este estado, decimos
que esta en estado excitado.

Para explicar 1a ubicacion de las lineas espectrales observadas en el espectro de emision del
stomo de hidrégeno, Bohr debi6 recurrir a un segundo postulado referido a la emision o absor-
cion de energia:

El electrén sélo gana o pierde energia, cuande "salta” de una drbita permitida a otra,
absorbiendo o emitiendo un fotén. La energia del foton (h v) es igual a la diferencia entre
las energias del electrén en los estados inicial (E;) y final (Eg):

hv = E;- Ep (2)

Donde h es la constante de Planck y v 1a frecuencia de la onda asociada al foton, que es pro-
pia del salto electrénico.

Cuando el dtomo recibe un estimulo externo el electron absorbe energia, pasando de la pri-
mera 6rbita a una superior. Cuando desaparece el estimulo pierde energia y cae espontaneamen-
te a una 6rbita més cercana al niicleo, emitiendo un fotén luminoso de energiah v .
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Dado que ¢l electron pasa de una érbita de mayor encrgia a una de menor energia, E, es
mayor que Eg. Este proceso es de emisién y puede visualizarse en la Figura 3.4.

Figura 3.4: Salto de un electron desde la tercera érbita hasta la segunda, emitiendo un fotén
de energia hv = E; - E;

Segun Bohr, en cada transicién electrénica se emite un fotén de tongitud de onda determi-
nada, que origina una linea del espectro de emision del dtomo de hidrogeno.

La longitud de onda asociada al fotén emitido, puede determinarse teniendo en cuenta que
v =c/A,yreemplazando en la ecuacién (Zyresulta:hc /A = E, - E.

Si despejamos se obtiene:

A=hec/(E-Ep)

Mediante esta formula, Bohr calculé las longitudes de onda de los fotones emitidos en las
transiciones electrénicas, comprobando que coincidian con las obtenidas experimentalmente
para el espectro del atomo de hidrégeno. De esta manera, mediante su modelo, pudo explicar
satisfactoriamente las lineas que aparecen en dicho espectro.

4. EL MODELO ACTUAL

A pesar del éxito inicial del modelo de Bohr, fue insuficiente para explicar nuevos hechos
experimentales. Una de las principales objeciones fue que sélo explicaba el espectro de emision
del atomo de hidrégeno y no los de los otros dtomos. No obstante, el modelo de Bohr constitu-
0 la base que permitié desarrollar la teoria atomica moderna.

Mediante la teoria foténica, Einstein puso de manifiesto la naturaleza dual de la luz, asig-
nandoie a una particula como el fotén una longitud de onda asociada a su movimiento. De esta
manera establece el comportamiento del foton como particula y onda simultineamente.

En 1924, el francés Louis De Broglie, supuse que este doble comportamiento no era una
caracteristica exclusiva de los fotones, sino de cualquier particula material y enuncié:

1oda particula material (en movimiento) posee simultineamente propiedades ondulatorias.

Estas ondas asociadas a cualquier particula en movimiento se denominan ondas de materia.
En realidad, las propiedades ondulatorias de la materia no las observamos en la vida cotidiana,

En el apéndice de este capitulo se
explica ef espectro del 4tomo de
hidrégeno.

NATURALEZA ONDULATORIA
DE LA MATERIA
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PRINCIPIO DE
INCERTIDUMBRE

porque sélo se ponen de manifiesto en particulas subatomicas, como los electrones.
La afirmacion de De Broglie fue confirmada experimentalmente en 1927 al observarse que
los electrones pueden comportarse realmente como si fueran ondas (fendmeno de difraccion).
El movimiento de las macroparticulas, como por ejemplo una bola de billar, puede descri-
birse por las leyes de la mecénica clisica de Newton. Pero ¢sto no es asi en el mundo atdomico.
De acuerdo con De Broglie, debemos convenir que los electrones no son particulas en el senti-
do clisico, como una piedra o una bola de billar.

Siempre que efectuamos una medicion se produce una interaccién con el objeto a medir,
provocando algin cambio en la magnitud medida. Por ejemplo, cuando medimos la temperatu-
ra de un cuerpo, o la presion de un neumético, introducimes un ligero cambio en la observa-
cién. El termémetro absorbe calor modificando ligeramente la temperatura del cuerpo y el
manémetro requiere ¢l escape de algo de aire, disminuyendo la presion del neumdtico por el
s6lo hecho de medirla. Sin embargo, estos cambios son tan pequefios que son despreciables
frente a la magnitud medida.

Se puede describir el movimiento de una bola de billar o de un automovil, determinando al
mismo tiempo Ia posicién y la velocidad con una exactitud satisfactoria. ;Pero qué sucede en
el 4mbito subatémico, como en el caso de los electrones? No hay un instrumento de medida mas
pequeiio que el electrén y por lo tanto, cualquier medicién sobre éste estaria afectada en forma
significativa impidiendo su determinacion exacta. Seria como si quisiéramos medir la tempera-
tura de una gota de agua con un termémetro. Por pequenio que fuese su bulbo, modificaria la
temperatura de la gota.

Si pudiéramos determinar la posicién de un electrén, nada sabriamos acerca de su veloci-
dad. Por otra parte, si lograramos medir su velocidad, no podriamos fijar su posicion. En resu-
men, es imposible determinar con exactitud ambas magnitudes al mismo tiempo. Estas ideas
rondaban en la cabeza del cientifico alemén Werner Heisenberg, quien en 1927 enuncio el prin-
cipio de incertidumbre:

Es imposible conocer simultineamente y con precision absoluta, la posicién y la veloci-
dad de una microparticula.

En otras palabras, cuanto mayor sea la exactitud con que se determina la posicién de un elec-
tron, tanto menor sera la exactitud con la que podrd medirse su velocidad y viceversa. Esto signi-
fica que no se puede describir su movimiento, a diferencia de lo que ocurre con la bola de billar.

El principio de incertidumbre impone otra limitacion: hay que descartar la idea del movi-
miento de los electrones en trayectorias definidas con una velocidad determinada, como propo-
nia el modelo de Bohr. Esta idea es reemplazada por el concepto de probabilidad de encontrar
el electron en una region determinada del espacio, alrededor del micleo atémico.
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La mecanica cuantica

Era necesario encontrar un nuevo modelo para describir el comportamiento de una micropar-
ticula como el electrén, que a su vez tuviera en cuenta sus caracteristicas ondulatorias. Esto lleve
al fisico austriaco Erwin Schrddinger, en 1926, a plantear una ecuacién matemdtica muy com-
pleja denominada funcién de onda. Su resolucion brinda una informacién muy valiosa respec-
to de la probabilidad de encontrar al electrén en una pequefia region del espacio. Asi surgié una
nueva teoria para explicar los fenémenos que se producen en el mundo atémico: la mecdnica
cuantica, Fsta teorfa constituye el modelo més actualizado sobre la estructura del atomo.

Aplicaremos los principios de la mecanica cuantica al atomo de hidrégeno por ser el sistema
atdmico mads simple, ya que sélo estd formado por un proton y un electron, La reselucion de la
ecuacion de ondas, ain en este caso, es sumamente compleja. Por ello, s6lo comentaremos los
resultados que consideramos més importantes para nuestro estudio. Estos son:

* Parg la resolucién de la ecuacion de ondas es necesario introducir tres nizmeros enteros 1_ Sobre los nimeros cuinticos
denominados mimeros cudnticos, que se simbolizan con letras, de la siguiente manera.

n: numero cuantico principal

I: nimero cudntico azimutal

my: nimero cuantico magnético

* Estos numeros solo pueden tomar ciertos valoves:

n puede ser cualquier nimero natural:
n=1,23,4, ..

I puede tomar cualquier valor desde {) hasta n-1
[=0,1,2,3, .., (n-1)

m, puede variar desde -1 hasta +1 (incluyendo el 0).
m; =0,%1,42,13, .., 1l

* Los valores que puede tomar | dependen del valor de n y los de m J a su vez, dependen del de |

Ademds, hay un cuarto nimero, denominado niimero cuéntico de espin (m,), que si bien no

surge de [a resolucién de la ecuacién de ondas, es indispensable para describir el estado de

los electrones de 4tomos polielectronicos. El nimero cudntico de espin solo puede tomar

estos dos valores:

m=y-%

2_ Sobre la energia
* Al vesolver la ecuacion de ondas se obtiene que la energia total del electron del dtomo de
hidrégeno sélo puede tomar los siguientes valores:
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3 Sobre los estados cudnticos

La nube electrénica encerrada

por el orbital 1s

Donde n es el nimero cuantico principal y K una constante que depende de la cargay la masa
del electron. Cabe sefialar que Bohr llegd a esta misma expresién mediante suposiciones arbitra-
rias, mientras que la mecanica cuantica la obtiene naturalmente como resultado de la resolucion
de la ecuacién de ondas. Sin embargo, el aporte de Bohr en cuanto a la absorcion o emision de
energia entre niveles, permanece inalterado en la mecanica cuantica.

- Cada combinacion de los tres mimeros cudnticos n, 1, y m, caracteriza un estado cuantico
del electron en el dtomo de hidrdgeno.

« La funcion de onda que caracteriza al estado cuantico de un electron en un dtomo se derno-
mina orbital atomico.

Los nfimeros cuanticos 0y m, se indican mediante nimeros, mientras que el nimero cuan-
tico 1, se simboliza con letras, segun:

valor de ] 0 1 2 3 4
letra § p d f g h

Esto significa que el valor | = 0 se indica con la letra s; 1=1 con laletrap, | =2 con laletra
d v asi sucesivamente.

Puesto que la masa del nicleo es mucho mayor que la del electrén, supondremos que el
niicleo del dtomo de hidrogeno estd inmévil y que el electron se mueve a su alrededor.

De acuerdo con el principio de incertidumbre no es posible describir la trayectoria del elec-
tron. Debemos conformarnos con determinar la probabilidad de encontrarlo en cualquier
region del espacio que rodea al nicleo. Cada punto de la Figura 3.5 representa la probabilidad
de encontrar a un electron en un orbital s; al conjunto de todos esos puntos lo denominamos
nube electranica.

Las zonas donde hay mayor densidad de puntos corresponden a aquellas donde la probabi-
lidad de encontrar al electron es grande y las de menor densidad, a las zonas de baja probabili-
dad. En su conjunto, esta distribucién de puntos forma una silueta regular semejante a una nube,
con zonas de diferente densidad.

La mecanica cuantica nos dice que el electron puede encontrarse en cualquier region del
espacio que rodea al nucleo, aunque la probabilidad de encontrarlo es distinta en un lugar que
en otro.

Consideremos que esta probabilidad es del 95%. De esta forma, la mayor parte de la nube
electronica (el 95%), queda encerrada por una superficie de forma geométrica determinada.
Debemos tener en cuenta que no se puede tomar el 100% de probabilidad, porque corresponde-
ria a todo ¢l espacio y en consecuencia no tendriameos una forma determinada para la nube elec-
tronica.
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Los orbitales se designan mediante el nimero n y la letra correspondiente al 1, sin tener en
cuenta el nimero my. Asi por ejemplo, a la combinaciénn=1;1=0 le corresponde el orbital
Is. Ala combinacion n = 2; 1= 1, cualquiera sea el valor de my, le corresponde un orbital 2p.

En la Tabla 3.1 mostramos cdmo se designan los distintos orbitales, correspondientes a las

posibles combinaciones de los nimeros cudnticos.

niumeros cuanticos

orbital

1s

28

2p

—|ojo|o|8

2p

]
[

2p

3s

<D

3p

3p

3p

ad

3d

3d

3d

W [ [ W W W (W R [ R ke | — |
MINIRNINIR [~ == o = o | -

-2

3d

Tabla 3.1: Nombres de los orbitales segun las combinaciones de los niimeros cuanticos

En la dltima columna de la Tabla 3.1, podemos notar que para cada valor de n hay un tinico
orbital de tipo s, tres orbitales de tipo p y cinco orbitales d. La diferencia se debe a los distin-

tos valores que puede tomar m, en cada caso.

De acuerdo con las ideas precedentes, supondremos que el electrén del dtomo de hidrégeno
esta descrito por un orbital atémico, en movimiento y con energia determinada. Pero, icudl es
la forma de las nubes electrénicas?, ;son todas iguales? Para responder estas preguntas la meca-
nica cudntica se basa en la resolucién de la ecuacion de ondas. Nosotros nos limitaremos a inter-

pretar los resultados.

z

Comenzaremos por describir la forma que tienen dichas nubes
del atomo de hidrogeno. Puesto que la nube electrénica ocupa un
lugar en el espacio alrededor del nicleo atémico, su forma se
representa en el espacio tridimensional. Para ello se utilizan tres x
¢jes de coordenadas, perpendiculares entre si, denominados x, y, z.
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orbital s

Como hemos visto, hay distintos tipos de orbitales que se designan segin el valor del namero
cuantico 1, con las letras s, p, d, f,...

Las nubes de todos los orbitales s tienen forma esférica y solo difieren en su tamafio.

Las nubes de los orbitales p son muy diferentes a la de los s. Hay tres orbitales de tipo p,
cuyas nubes tienen la forma de dos lobulos esferoidales enfrentados y separados entre si.

Las nubes de los orbitales d son mas complicadas de representar. Hay cinco orbitales d con
formas diferentes.

Los orbitales y los nimeros cuanticos

Dado que los niimeros cudnticos n, | y my caracterizan completamente un orbital atémico,
analizaremos a continuacion cada uno de ellos para el atomo de hidrogeno.

a) Niimero cuantico principal (n)
Recordando que la energia total del electron del atomo de hidrégeno viene dada por la
expresion E, = - K/nZ, observamos que depende tnicamente del valor de n. Luego, en el
atomo de hidrégeno, cuando el elecirén se halla en orbitales caracterizados por el
mismo valor de n, tiene el mismo nivel energético. Por ejemplo, los electrones de los
orbitales 2s y 2p tienen la misma energia. Lo mismo ocurre con los de los 3s, 3p y 3d, como
se tnuestra en la Figura 3.6. Esto es vélido s6lo para el 4tomo de hidrogeno, pues, como vere-
mos mas adelante, para los 4tomos con més de un electron la energia no depende inicamen-
te del valor de n, sino también de 1.
Por otra parte, n también esta vinculado con la distancia promedio a la cual estd €l electron
respecto del nicleo. Aun mayor valor de n le corresponde un mayor tamafio del orbital. Por
ejemplo, la nube del orbital 3s es de mayor tamafio que la del 2s y que la del 1s; la nube del
3p es de mayor tamafio que la del 2p.

orbital 1s orbital 2s orbital 3s

En sintesis, decimos:

El ntimero cudntico principal n caracteriza el nivel energético del electrén del dtomo de hidro-
geno y el tamafio del orbital atémice en que se halla.

b) Niimero cuantico azimutal (1)
Este nimero esté relacionado con el movimiento del electrén alrededor del niicleo y deter-
mina la forma del orbital y de su nube electronica.
La forma del orbital estd caracterizada por el ntumero cudntico |,
Como hemos visto, las nubes de los orbitales s (1 = 0) son todas de forma esférica, las de
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los orbitales p (1= 1) tienen la forma de dos I6bulos esferoidales separados entre si y las
de los orbitales d (I = 2) son mis complejas.

¢) Niamero cudntico magnético (m,)
El niimero cuantico magnético m, puede tomar 21 + 1 valores. En la Tabla 3.1, podemos
observar que estos 21 + | valores corresponden a la cantidad de orbitales posibles.

* Para [ = 0, (orbitales s) m; toma un dnico valor (0), que nos indica que hay un solo orbital
de tipo s, cuya orientacién en el espacio es inica. Como los orbitales s son esféricos, es
claro que su forma es independiente de la posicién que tengan en el espacio.

* Cuando | vale 1 (orbitales p), m; tiene tres valores (-1, 0 ¥ 1) que corresponden a tres orbi-
tales p. Estos orbitales tienen la forma descripta ¥ pueden combinarse para que se orien-
ten sobre los tres ejes de coordenadas cartesianas, designindoselos: 2p,, 2py y 2p,.

z

orbifales 2p

* Para [ =2 (orbitales d) n vale 3 y m, toma 5 valores (-2, -1, 0, 1, 2) que correspenden a los
cinco orbitales d. Cuatro de ellos tienen la misma forma y distinta orientacion en el espa-
cio, mientras que el quinto tiene otra forma.

El nimero cudntico magnético my determina la cantidad de orbitales de cada clase.

Finalmente, concluimos que los tres niimeros cunticos describen completamente un orbital
atomico, a través de la energia, forma y orientacién en el espacio.

d) Nimero cudntico de espin (my)

En 1925 Goudsmit y Uhlenbeck atribuyeron la aparicién de iineas desdobladas en el espec-
tro del 4tomo de hidrégeno a una caracteristica intrinseca del electrén. En su momento, supu-
sieron que el electrén debia tener un movimiento de rotacion alrededor de su propio gje deno-
minado espin, independiente de su movimiento de traslacién. Para describir este supuesto movi-
miento introdujeron un cuarto nimero cuantico, denominado niimero cudntico de espin (my).

En 1928, el inglés P. Dirac, apoyado en la mecénica cuantica y la teoria de la relatividad confirmo
esta hipdtesis, encontrando que el mimero cuéntico de spin sélo puede tomar dos valores: + Y% y - %4,

De todo lo expuesto, concluimos que para caracterizar completamente el electrdn en el
atomo de hidrogeno es necesario conocer los valores de sus cuatros numeros cudnticos: n, 1, my,
y mg.

E.l

3s,3p,3d

2s.2p

1s

Figura 3.6: Energla del electrén
en los orbitales del 4tomo de

hidrégeno
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5. LOS ATOMOS POLIELECTRONICOS

Atracciones y repulsiones

La mecédnica cuantica ofrece una descripcion completa y coherente de los hechos experi-
mentales para sistemas simples monoelectrénicos, como el atomo de hidrogeno. Sin embargo,
esto no es asi para sistemas mas complejos, como los atomos que tienen dos o mas electrones
(atomos polielectronicos). En estos dtomos, cada electron se mueve €n un Campo generado por
el nicleo y también por los otros electrones del sistema. Aqui debemos considerar las fuerzas
de atraccion electron - micleo y ademas las fuerzas de repulsion electron - electrones. La reso-
lucioén de la ecuacion de ondas para estos sistemas es imposible, y solo se han obtenido solu-
ciones aproximadas.

El modelo satisfactorio mas simple para los atomos polielectronicos es el de Hartree-Fock,
cuyos postulados mas importantes son:

« Los electrones individuales, no pueden considerarse como sistemas aislados, ya que inter-
actian con el micleo y con los restantes electrones.

« El estado de un electron en el campo del micleo y de los demds electrones, esta descri-
to por su funcién de onda. A ésta, también se la denomina orbital atomico.

« La energia de cada electron suele denominarse energia orbital (c).

o La nube electronica total del dtomo se considera resultante de la superpasicion de las
nubes de cada electrén,

« La energia total del atomo es aproximadamente la suma de las energias & de los electro-
nes, menos las energias de repulsion entre ellos.

Segin este modelo, el comportamiento de los electrones en los atomos polielectronicos
puede describirse aproximadamente en forma semejante al dei tomo de hidrégeno.

Asumiremos que ¢l estado cuantico de cada electrén de un atomo complejo, puede descri-
birse mediante el conjunto de sus cuatro nimeros cuanticos n, 1, my y mg, que pueden tomar los
mismos valores que en el atomo de hidrdgeno.

El analisis de los espectros de emision atomicos revela que, cuanto mas electrones posee un
atorno, mayor es el numero de lineas que aparecen en su espectro. Es decir, en los tomos poli-
electronicos el namero de saltos electronicos debe ser mayor que en el dtomo de hidrogeno.
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Esto sugiere que para los electrones de estos atomos deben existir mas niveles de energia per-
mitidos que en el dtomo de hidrdgeno.

Debido a las interacciones entre los electrones, y la de ellos con el ndcleo, resulta que la
energia de un electrén en un nivel caracterizado por su ndmero cuantico principal n, depende
también de su nlimero cuintico 1. Es decir, la energia de los electrones de los atomos polielec-
trénicos (energia orbital) es funcién de n y de 1.

Como para cada valor de n hay n valores de 1 (0, 1, 2,...,n-1), podemos considerar que cada
nivel principal {caracterizado por n) se divide en n subniveles caracterizados por ny L. Asi, para
n =1, hay un tnico subnivel correspondiente al orbital s, para n = 2, hay dos subniveles que
correspenden a los orbitales 2s y 2p y asi sucesivamente.

Para un mismo valor de n, la energia electronica aumenta conforme lo hace |

Por ejemplo, un electrén del orbital 3p (n = 3,1= 1), tiene mayor energia que uno del 3s
(n=3,1=0).

Cuando un electrén esta caracterizado por n y 1 decimos que esté en el nivel n y subnivel 1.

Los electrones que se hallan en orbitales de un mismo subnivel tienen la misma energia, Por
ejemplo, los electrones de los tres orbitales 2p, tienen la misma energia. Lo mismo ocurre con
los electrones de los cinco orbitales d y con los de los siete orbitales f.

Para definir completamente ¢l estado de un electrén en un atomo polielectronico es necesa-
rio dar sus cuatro numeros cuanticos:

Nuamero cudntico principal n

* 50lo puede tomar valores enteros positivos: 1, 2, 3, ...

* Esta relacionado con el tamafio de la nube electronica y la energia orbital,

* Todos los electrones de un 4tomo con el mismo valor de n pertenecen al mismo nivel.

Niimero cuéintico azimutal ]

* Puede tomar solamente los valores entre 0 yn - 1,

* La forma geométrica del orbital esta determinada por el nimero 1.

* Todos los electrones de un 4tomo con el mismo valor de I pertenecen al mismo subnivel.

Nimero cuintico magnético m,

* S6lo puede tomar valores enteros entre -1y +l.

* Determina el numero de orbitales que hay en un subnivel {21+1).

* La orientacién de los orbitales en un subnivel depende del niimero my.

Numero cuantico de espin m,
* Puede tomar los valores + Y y -

NIVELES Y SUBNIVELES

3d
n=3 3p
\—35
2p

n=2
2s

h=1
1s

niveles y subniveles
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Figura 3.7: Regla de la diagonal

Configuraciones electrénicas

A continuacién veremos como se distribuyen los electrones en los atomos polielectronicos.

La configuracion electrénica de un dtome es una lista que indica el estado de cada uno
de los electrones.

E! estado fundamental del Atomo es ¢l de menor energia posible, de modo que cualquier otro
estado tendra mayor energia y decimos que es un estado excitado.

Para establecer la configuracion electronica (C.E.) de un atomo es necesario indicar los cua-
tro nimeros cuanticos (n, I, my y my) de cada uno de sus electrones. Para ello, seguiremos el
método de construccion ordenada, conocido por la palabra alemana aufbau, que significa cons-
trucecion o desarrollo.

El procedimiento consiste en utilizar un conjunto de otbitales analogos a los del dtomo de
hidrégeno, de acuerdo con las tres reglas siguientes:

1) Minima energia de un dtomo

Para escribir la configuracién electrénica de un atomo polielectronico, los orbitales utiliza-
dos para describir su estade fundamental deben ser tales que la energia del atomo en su con-
junto {total) sea minima.

' En el estado fundamental del &tomo, los estados electronicos corresponden a los
orbitales que hacen minima a la energia total

Segin esta regla, la configuracién electronica resultante de cada dtomo es la que le da fa menor
energia y por lo tanto mayor estabilidad.

Mediante el analisis de los espectros atémicos se han confeccionado tablas, donde figuran las
configuraciones electrénicas de los dtomos de los distintos elementos. No obstante, cuando no se dis-
pone de estas tablas, es posible establecer (aproximadamente}) las C.E. mediante una regla mnemo-
técnica, basada en resultados experimentales, llamada regla de la diagonal. Consiste en ubicar los
orbitales de un mismo tipo en columna y en orden creciente del niimero cudntico n, como se mues-
tra en la Figura 3.7. El orden en que los electrones de un dtomo van “‘ocupando™ los orbitales es el
indicado por las flechas diagonales, comenzando desde arriba hacia abajo. Es decir, los
orbitales se van “ocupando” segin: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, etc. Esta regla presenta
excepciones, como en el caso del cromo (Z = 24), el cobre (Z = 29), la plata (Z = 47) y el oro
(Z=179).

Es importante sefialar que esta regla s6lo indica el orden en que se van “ocupando” los orbi-
tales de un atomo polielectronico, pero no establece el orden de energia orbital creciente.
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En un atomo, no pueden existir dos electrones con los mismos valores de sus cuatro
numeros cuanticos

2) Principio de exclusion (Pauli)

En 1925, el fisico austriaco Wolfang Pauli, mediante el estudio de los espectros atomicos,
establecié un principio que limita el nimero de electrones que pueden ser descritos por un
mismo orbital.

Dado que un orbital estd caracterizado por los nimeros cuanticos n, 1, y my, un electron en
un dado orbital tiene estos tres nimeros iguales. En consecuencia, dos electrones en ese orbital
deberan diferir en el restante nmimero cudntico (el de espin). Esto puede visualizarse en esque-
mas donde se simbolizan los electrones mediante flechas, donde las flechas que apuntan en el
mismo sentido corresponden a iguales nimeros de espin.

T T

un electron en dos electrenes en
un orbital un orbital

El principio de exclusién también nos permite calcular el niimero maximo de electrones que
puede haber en cada tipo de orbital (s, p, d, f, ...). Dado que por cada valor de 1, hay 21 + 1 orbi-

tales, cada uno de ellos con a lo sumo 2 electrones, hay como méximo 2 (21 + 1) electrones,
como se muestra en el siguiente cuadro.

Tipo de orbital | Valor de | | N° de orbitales | N° mix. de electrones
8 0 1 2
o) 1 3 6
d 2 5 10
f 3 7 14

En la Tabla 3.2 se detallan las combinaciones de los niimeros cuanticos y el mimero maximo
de electrones en los orbitales, para los cuatro primeros niveles. El nimero total de orbitales
correspondiente a cada nivel es igual a n?, donde n es el nimero cuéntico principal.

PRINCIPIO DE
EXCLUSION DE PAULI
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n° de n° maximo de | n° maximo de
n 1 orbital m m, orbitales elecirones | clectrones en el
(21+1) 2 21+ 1) nivel (2 n?)
1 0 18 0 = 172 1 2 2
0 2s 0 +1/2 1 2
2 1 + 1/2 8
1 2p 0 | =12 3 6
-1 + 12
0 3 0 + 1/2 1 2
1 + 1/2
1 p ) + 172 3 ]
3 -1 = /2
2 + 1/2 1B
1 =+ 1/2
2 3d 0 + 12 5 10
-1 112
-2 + 1/2
0 43 Q + 1/2 1 2
1 + 112
1 4p 0o [ +12 3 6
-1 + 1/2
2 + 172
1 + 12
2 4d 0 + 1/2 5 10
4 -1 + 12
2 + 112 32
3 + 142
2 + 1/2
1 + 1/2
3 4f 0 + 2 7 14
-1 = 1/2
-2 £ 12
-3 = 1/2

Tabla 3.2: Ntmeros cuanticos, nimerc de orbitales y nimero maximo de electrones
para los cuatro primeros niveles
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Siguiendo las reglas precedentes, estamos en condiciones de establecer las configuraciones
electronicas de los dtomes de los distintos elementos, Para ello, utilizaremos la notacién: nlx,
donde n es el numero cudntico principal, 1 el nimero cuantico secundario expresado por la letra
equivalente s, p, d, f, etc. v x el niimero de electrones que contiene el orbital correspondiente.
Por ejemplo, la notacion 1s! indica que hay un s6lo electrén ubicado en el orbital 1s; la nota-
cién 2p3 significa que hay tres electrones ubicados en el orbital 2p, etc.

A continuacion mostraremos como se van ubicando los electrones uno por uno en los dis-
tintos orbitales, mediante los diagramas de cajas. Ademds, escribiremos las C.E. respectivas.

Comenzaremos por el dtomo de hidrégeno (Z = 1) que contiene un unico electrén para
luego seguir progresivamente, por los dtomos que contienen un electrén mas que el anterior. Es
decir, en orden creciente de los nimeros atdmicos.

De acuerdo con la regla de la diagonal, el tnico electron del dtomo de hidrégeno se ubica
en el orbital 1s, quedando los restantes orbitales vacios.

Hidrogeno: ;H is | T

CE: 1s!

La C.E. 1s! significa que hay un electrén en el orbital 1s.

El atomo que sigue es el de helio (Z = 2) que tiene dos electrones. De acuerdo con el princi-
pio de exclusidn de Pauli, el segundo electrdn también se ubica en el otbital 1s y con distinto
numero cuantico de spin.

Helio: »He s | ™

CE 1¢
La C.E. 1s2 significa que hay dos electrones en el orbital 1s.

El atomo de litio (Z = 3) es el siguiente con tres electrones. Como el orbital 1s ya esta com-
pleto con dos electrones, el tercer electrén se ubica, segin la regla de la diagonal, en el orbital
2s comenzando a llenar el segundo nivel.

Litio: ;Li 1s | ™4 2 |

C.E: 1s* 28!

Aqui podemos observar que el dtomo de litio tiene un eiectron desapareado en el orbital 2s.
La C.E. 1s2 25! indica que hay dos electrones en el orbital 1s y un electrén en el 2s.
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- REGLA DE HUND

Seguimos con el berilio (Z = 4) cuyo cuarto electron completa el orbital 2s, con distinto
nimero de spin.

Berilio; .Be 15 | T 2s | N

CE 1§ 2¢’

El atomo de bore (Z = 5) que es el que sigue, siguiendo la regla de la diagonal, ubica su
quinto electrén, en un orbital 2p del segundo nivel.

Boro: sB Is | N 2s | N 2p | T

CE 1§ 2¢ 2p'
Ahora bien, el elemento que sigue es el carbono (Z = 6), por lo que debemos ubicar 6 elec-
trones. El sexto electrdon debe ubicarse en uno de los tres orbitales 2p. ;Completara el orbital 2p

que ya contiene un electrén, u ocupara uno de los orbitales 2p que ain estd vacio? Para respon-
der estas preguntas necesitamos una tercera regla.

3) La regla de Hund
Esta regla indica como se van ubicando los electrones en los distintos orbitales de la
misma energia.

Cuando héy orbitales con la misma energia, los electrones los ocupan inicialmente de
forma desapareada

Esta situacién solo se puede dar cuando hay varios orbitales del mismo tipo como en los
p, d, 6 £ (no en los orbitales s). De acuerdo con esta regla, el sexto electrén del dtomo de carbono
se ubicara en uno de los orbitales 2p libres y con el mismo spin que el electron anterior, quedando
ambos electrones desapareados.

Carbono: <C Is | ™N 2s | N p |7 1

CE 1§ 25 2p’

El siguiente elemento es el nitrégeno (Z=7), cuyo tltimo electrén ocupard el ultimo orbital
2p vacante, con el mismo sentido de espin. El dtomo de nitrégeno tiene los tres electrones de
los orbitates 2p desapareados.

Nitrégeno: /N 15 | ™ 2s | 1 p | 1 $ £

CE 1§ 2¢7 2p
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Los electrones de los atomos que siguen van llenando el orbital 2p con su nimero de spin
opuesto, hasta llegar al neén (Z = 10), que completa el orbital 2p con 6 electrones.

Neén: 1oNe 1Is | N 25 | N p I N NN

CE: 1§ 2s° 2p°

Como podemos observar, la C.E. del nedn es: 152 2s2 2pb, es decir, se han completado todos
los orbitales del segundo nivel con 8 electrones: 2 en el orbital 25 y 6 en el 2p. Esto sucede cada
vez que liegamos a la configuracién de un gas noble.

De esta manera, siguiendo las reglas mencionadas, se pueden escribir las C.E. de los demds
elementos, teniendo en cuenta que los orbitales s pueden albergar como maximo 2 electrones,
los orbitales p 6 electrones, los d 10 electrones y los f hasta 14 electrones. Por ¢jemplo, el
bromeo (Z = 35} tiene 35 electrones. Para escribir su C.E., se van caracterizando a los electro-
nes siguiendo la regla de la diagonal, hasta llegar a 35. Luego, la C.E. del bromo es:

C.E. (Br): 1s2 252 2p6 352 3p6 442 30104p5
En orden creciente de energia orbital, la configuracion resulta:
C.E. (Br): 152 252 2p6 352 3p6 3d10 452 4p5

A medida que aumenta ¢l nimero atémico del elemento, crece el nimero de electrones yla
escritura de la C.E. se hace cada vez mas extensa. Para simplificar ia notacién, suele escribirse
la C.E. del gas noble precedente mediante su simbolo encerrado entre corchetes. Por ejemplo,
el gas noble que precede al bromo en la Tabla Periodica es el argén (Z = 18), cuya configura-
cion electronica es:
C.E. (Ar): 1s2 252 2p6 352 3p6 = [Ar]
y reemplazando en la C.E. del bromo, obtenemos:
C.E. (Br): [Ar] 4s2 3d194p5
En orden creciente de energia orbital;
C.E. (Br): [Ar] 3d10 452 4p5
Anglogamente, la C.E. del hario (Z = 56) es:

C.E. (Ba): 152 252 2p6 352 3p6 452 3d104p6 5524410 5p6 652

Cap. 4
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La C.E. del gas noble anterior, que es el xendn (Z = 54) cs:
C.E. (Xe): 152 252 2p® 352 3p6 452 3d104p6 5524410 5p6 = [Xe]

Reemplazando obtenemos:
C.E. (Ba): [Xe] 6s2

Este procedimiento puede aplicarse para escribir la C.E. de cualquier elemento en forma simplificada.

Configuracion electrénica externa

Como veremos mas adelante, hay una estrecha relacion entre las propiedades quimicas de
un elemento y su configuracion electronica. En particular, los electrones mas alejados del
nucleo juegan un papel esencial en los procesos quimicos, mientras que los de niveles interio-
res usualmente no intervienen. Por ello, es conveniente distinguir los electrones que estan situa-
dos en los niveles internos, de los que pertenecen a los niveles mas externos aun incompletos.

El conjunto del micleo y los electrones que forman parte de los niveles internos, se denomi-
na "eore" (carozo} del dtomo o centro atomico. Es decir:

‘ core = niicleo + electrones de niveles internos

Los electrones del core de un atomo de un elemento, son los mismos que los del gas noble
que le precede en la Tabla Periédica. Luego, la C.E. del core de un elemento, es la misma que
la del gas noble anterior, Por ejemplo, la C.E. del core del bromo es la misma que la del argdn,
que es ¢l gas noble precedente. Entonces, la C.E. del core del bromo es:

C.E (core Br) = [Ar] = 152 252 2p6 352 3pb

La configuracion electrénica de los electrones pertenecientes a los niveles mas externos
(fuera del core), constituye la configuracién electronica externa (C.E.E.) de un elemento.

Como regla para determinar la C.E.E. de un elemento, se escribe su C.E. en forma simplifi-
cada y luego se omite la C.E. del core y los orbitales d o f que estan completos, con 10 y 14
electrones respectivamente.

Por ejemplo, para el bromo:

« La C.E. del bromo en forma simplificada es: [Ar] 452 3d104p>

» Se omite la C.E. del core y resulta: 4s2 3d104p3

« Se omiten los orbitales d o f intermedios completos, en este caso el d10, obteniendo: 452 4p3
Luego, 1a C.E.E. del bromo es: 4s2 4p3.

En la tabla siguiente se muestran varios ejemplos.

114

Capitulo 3




Elemento |Z |C.E.simplificada |C.E. del core | C.E.E.
potasio (K) |19 |[Ar] 4s' [Ar] 4s’

titanio (Ti) |22 [[Ar] 4s° 3d° [Ar] 4s? 3d*
bromo (Br) [35 |[Ar]4s® 3d'%p’ [Ar] 4s? 4p°
xenén (Xe) |54 |[Kr] 5574d'"5p° [Kr] 55" 5p°
bismulo (Bi) |83 |[Xe] 65°4f"*54'%p’ (Xe] 6s” 6p’

El modelo de Bohr postuld la existencia de érbitas circulares, en las cuales los electro-
nes poscen energias caracteristicas. Permitié explicar los espectros del dtomo de hidrogeno,
pero fall6 para el caso de dtomos polieléctricos.

El modelo actual se basa en la mecinica cuantica, en la cual el estado cudntico de un
electron se describe por medio de una funcién matemética denominada funcién de onda, Segiin
este modelo, no se puede determinar la posicion del electrén en el atomo, y, basandose en la
resolucion de la ecuacion de ondas, se puede tinicamente representar la probabilidad de hallar
al electrén en una zona del espacio (nube electrdnica).

Un orbital atomico tiene una energia caracteristica v una distribucion particular de la
nube electrénica, y se caracteriza por el valor de sus nimeros cuanticos (n, |, my y s5).

El conjunto de orbitales que tienen el mismo valor de n se denomina capa o nivel elec-
tronico, y cada nivel electronico esta dividido en subniveles. En los atomos polielectrénicos, la
energia depende tanto del nivel como del subnivel; dependiendo del nivel, existen distintos sub-
niveles,

RESUMIENDO
nivel]  subnivel den:f;?:;Tcs “‘;’::f;’c:“r::‘e';’“
n=1 1l 1 2 ;
n=2 22s.2p) 4 K ‘
n-3] 303s5.3p3d) 9 18 \
nvd|adsapaddn 16 12 J
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EJERCICIOS

1_ Dadas las siguientes afirmaciones indicar si son correctas o incorrectas.
a) Cuando el electrén de un atomo de hidrégeno “cae” desde el tercer nivel energético al primero:
i) emite una radiacién cuya longitud de onda es mayor que si “cae” desde el segundo nivel al primero.
i) emite un fotén cuya energia es 2hv.
b) Cuando el electrén gira en la tercera orbita cede mas energia que cuando gira en la primera.

2 Construir un grafico indicando todas las transiciones posibles correspondientes a las lineas espectrales del dtomo de hidrégeno, si los
electrones ocupan los cinco primeros niveles excitados.

3_ Escribir las configuraciones electronicas y las C.E.E. de los atomos de los siguientes elementos:
a) Na b) C1 c) 34T d) Kr

4 Dadoel gg Br indicar:
a) la composicién nuclear.
b) la configuracién electronica.
¢) el mimero de electrones del nivel mas externo.
d) el niimero cuéntico principal y el azimutal del dltimo electrén de la C.E.
e) el numero de electrones desapareados.
f) Ia C.E.E. del anién giBr'

5 Indicar para el Fe (Z =26, A= 56).
&) el nmimero de protones, neutrones y electrones.
b) la configuracion electrnica.
¢} la configuracion electrénica externa.
d) el niimero de electrones desapareados.
e) el nimero de protones, neutrones y electrones de su cation trivalente.

6_ Indicar a los atomos de qué elementos corresponden las signientes C.E.
a) 1s2 252 2p6 352
b} 152 252 2p6 352 3p? 4s2 3d2
¢) [Kr]5s2
d) CEE: 4s2

7 Indicar cuales de las siguientes configuraciones electronicas para el estado fundamental de un dtomo estan escritas en forma incorrecta.
a) 1s2 2s2 2pb
b) 1s2 252 2p6 33

d) 1= | T 22 | T | T
@14 24 2p° 36 3p' 44

o st ] (e w[r TV [ |
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8_ Dadas las siguientes afirmaciones, indicar si son correctas o incorrectas.
a) Para caracterizar completamente un electrén de un orbital 3p es suficiente conocer el valor de su niimero cudntico de Spin.
b) El mimero cudntico n de un electron del orbital 3d es 4.
¢) Los dos ultimos electrones de la C.E. del carbono sélo difieren en el valor del nimero cuantico m,.
d) La C.E.E. del elemento cuyo isétopo 37X que tiene 20 neutrones en su nucleo es: 352 3p°.
e) Los tres orbitales 2p solo difieren en el valor de su niimero cuantico m.
f) La C.E. del elemento X cuyo isotopo 22X tiene 12 neutrones en su nicleo, es 152 252 2pS,

9_ Determinar la C.E.E. del elemento X, sabiendo que forma con el azufre un compuesto molecular SX; y que el nimero total de pro-
tones de una molécula del compuesto es 40.

10_ Una molécula del compuesto XE; tiene en total 36 electrones. Determinar la C.E. del elemento E, sabiendo que la de X termina en 4p3.

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

1_ il i)l b) 1
3. a)[Ne B CEE 3s)! by [Ne] 35)2 (3p)° : C.EE. (35)2 3p)°
o) [Ar] G)I0 (49)2 (4p)* ; CEE. (45)2 (apy? d) [Ar] 310 (45 (@p)® ; C.EE. (45)2 (4p)®
4 @35pydsn b) [Ar] 4s2 3d10 4p5 )7 dn=dyl=1 e) 1 ) 452 4p6
5. a)26p,30ny26e b} [Ar] 4s2 36 ¢) 452 3d6 d) 4 ¢)26p,30ny23 e
6  a)Mg b) Ti ¢) Sr d) Ca
7. b c) ¢)
8  ayl bl o)C HC  eCc  HC
9 2822p
10 15l
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APENDICE DEL CAPITULO 3

Caracteristicas de las ondas

En general, se pueden distinguir dos tipos de ondas: las mecénicas y las electromagnéticas.
Las ondas mecénicas como las ondas de agua o las que se producen al pulsar una cuerda, nece-
sitan la presencia de un medio material para propagarse. En cambio, las ondas electromagnéti-
cas como la luz, fos rayos X, o las ondas de radio, no requieren de un medio para propagarse,
ya que pueden hacerlo también en el vacio.

Las ondas se representan mediante funciones sinusoidales que dependen del espacio y del
tiempo. En la Figura 3.8 representamos una funcion sinusoidal en un tiempo determinado, como
si fuera una fotografia.

+ A

Figura 3.8: Representacion de una onda en un instante, en funcién de la distancia
a un punto determinado

Ias ondas se caracterizan por los siguientes parametros:
- Amplitud (A): es la maxima extension vertical de la onda.

- Longitud de onda (A): es la distancia entre dos maximos sucesivos de la onda, en un ins-
tante dado.

« La unidad utilizada actualmente para medir la longitud de onda es el nanometro:
Inm = 10-9 m (ver Tabla 2 del Apéndice del Capitulo 1}.

« Frecuencia (v): es el nlimero de oscilaciones completas (ciclos) de la onda, por unidad
de tiempo. Se expresa en niimero de ciclos/segundo, o sea, en inversa de segundo (1/s). En
el sistema SI, 1a unidad utilizada es el Hertz (Hz) que corresponde a la inversa de segundo
(ver Tabla 3, Apéndice Capitulo 1.). Es decir:

1 Hz =1/s = 5!
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* Velocidad de propagacion (vp): es el camino recorrido por un punto determinado de la
onda en la unidad de tiempo. La velocidad de la onda depende del medio material por el
cual viaja; es decir, toma distintos valores segun se propague en el vacio, en el agua, en el
vidrio, eic,

La velocidad de propagacién de la onda estd dada por el producto de su longitud de onda
y su frecuencia.

= A X
vpkv

El espectro del atomo de hidrégeno

Los espectros de lineas son los que nos suministran mayor informacion acerca de la estruc-
tura del dtomo. De la misma manera que una persona puede ser identificada por sus huellas digi-
tales, los espectros de emision constituyen una sefial de identidad que revelan a la sustancia
emisora de la radiacién. Este hecho nos sugiere que los espectros de emisién estin intimamen-
te relacionados con la estructura de los 4tomos presentes en la sustancia emisora. Esto hace de
la espectroscopia una herramienta muy eficaz para la investigacion de la estructura de la mate-
ria. Bs de particular interés la informacién que nos brinda el estudio del espectro de lineas que
produce el dtomo de hidrégeno.

Cuando a un tubo de descarga que contiene gas hidrégeno a baja presion, se le suministra
energia eléctrica, aparece la emision de una radiacion de color rosa intenso. En estas condicio-
nes, la energia suministrada es suficiente para producir la disociacién de las moléculas de hidré-
£eno en sus Atomos:

Hy, — 2H

Por consiguiente, la radiacién emitida es debida a los dtomos de hidrégeno. Si un estrecho
haz de esta radiacion es dispersado por un prisma, (Figura 3.9) se obtiene sobre una pantalla o
una pelicula fotografica, un espectro que consiste en una serie de lineas de colores nitidos,
caracteristico del dtomo de hidrégeno en estado gaseoso.

Representacion en funcién del
tiempo de dos ondas de igual
amplitud. La onda 2 tiene mayor
frecuencia que la onda 1.

Estructura Flectronica de los Atomos
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LAS LINEAS DE BALMER

Figura 3.10: Se muestra una foto-
grafia del espectro del 4tcmo de
hidrogeno. En elfa aparecen un
conjunto de lineas que correspon-
den a longitudes de onda bien
determinadas en el visible y ultra-
violeta cercano.

iongitud de onda
decreciente

i
B

prisma

luz de hidrogeno rendija

placa fotografica

Figura 3.9: Espectra de emision del atomo de hidrégeno

En 1885 el fisico suizo J.J. Balmer encontrd que en la zona visible de este espectro solo
aparecen cuatro lineas a las que designé H, , Hy H, vy H; . Ademds, hallo otras lineas
situadas en el ultravioleta cercano.

8 : g 3 3

| \ | i |

1 f I | 1
H, H,  H H H,

Cada linea corresponde a una longitud de onda y color determinados. Asi, H,, de longitud de
onda 656.3 nm corresponde al color rojo del espectro, Hy de 486,1 nm al verde, H, de 434,1 nm
al azul y Hy de 401,2 nm al violeta y asi sucesivamente. Como podemos observar en la Figura
3.10, las lineas se van acercando entre sia la vez que sus intensidades disminuyen, hasta alcanzar
el limite de la serie para v = 364,6 nm (H,, ). El conjunto de todas gstas lineas constituye la lla-
mada seric de Balmer.

Analizando la posicion de estas lineas, Ralmer descubrié que no estaban situadas al azar,
sino formando una serie cuyas longitudes de onda podian ser calculadas mediante una formula
empirica. Lo asombroso de este hallazgo fue que los valores obtenidos a partir de esta formula
concordaban notablemente con los medidos en el espectro. /Podria ser esto casual? ;Seria posi-
ble deducir esta formula teéricamente? Afos después, Niels Bohr dio la respuesta.
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1. INTRODUCCION HISTORICA

En este capitulo estudiaremos la
organizacion sistemética de los
elementos en la Tabla Periddica y
Ia refacién que hay con las confi-
guraciones electronicas de sus
atomos.

. Lps PRIMEROS PASOS

*En la actualidad se utili-
zan masas atomicas.

. LA ESCALA MUSICAL

Comenzaremos este capitulo con una breve referencia histérica acerca de la construccion de
la Tabla Periédica de los Elementos y luego analizaremos sus aplicaciones.

Los quimicos del sigio XIX encontraron semejanzas enire las propiedades fisicas de algu-
nos elementos. Por ejemplo, el sodio y el potasio eran metales; el helio, el neén y el argdn eran
gases de muy poca reactividad quimica. Ante estas evidencias, pensaron que los elementos
podrian agruparse segin sus propiedades. El problema basico residia en elegir algin criterio que
permitiera agruparlos en familias cuyos miembros tuvieran propiedades fisicoquimicas seme-
jantes. El trabajo era mds complicado que armar un rompecabezas, ya que los quimicos de la
época no sabian si podian clasificar a los elementos y ni siquiera si poseian todas las piezas, ya
que soto se conocian 63 elementos.

Triadas y octavas

En la primera mitad del siglo XIX, los quimicos pensaban que debia haber una estrecha rela-
cién entre los pesos atémicos* de los elementos y las semejanzas y diferencias entre ellos.
Hacia 1817, el quimico aleman Johan Débereiner, descubrié ciertas semejanzas entre los ele-
mentos calcio (Ca), estroncio (Sr} y bario (Ba). El estroncio presentaba propiedades interme-
dias entre las del calcio v el bario. Ademds, observé que el peso atomico del Sr era muy simi-
lar al promedio de los pesos atémicos del Ca y del Ba: Pat. (Ca)=40 Pat. (Ba)=137

4
Pal(Sr)=88 y 0—*2131=ss,5

Afios después, Dobereiner enconird otros dos grupos de tres elementos cada uno: azufre,
selenio, teluro y cloro, bromo, iodo, donde los elementos de cada grupo tenian propiedades
similares. Lo mas notable fue que nuevamente ¢l peso atomico del selenio era el promedio de
los pesos atomicos del azufre y del teluro, y lo mismo ocurria con el bromo respecto del cloro
y del iodo. Denomind triadas a estos grupos de tres elementos, y entusiasmado con su descu-
brimiento, signié buscando otras triadas sin lograr encontrarlas. Esto hizo pensar a los cienti-
ficos de su época que sus hallazgos habian sido una mera coincidencia.

En 1864 ¢l inglés John Newlands, al ordenar los elementos entonces conocidos segin el
valor creciente de sus pesos atémicos, observo que las propiedades se repetian cada ocho ele-
mentos. Es decir, el octavo elemento de su lista presentaba propiedades similares a las del pri-
mero, €l noveno a las del segundo y asi sucesivamente. Asi, exceptuando al hidrogeno cuyas
propiedades eran peculiares, encontré semejanzas entre las propiedades del litio y el sodio, ¥
del berilio y el magnesio. Como los elementos asi ordenados repetian sus propiedades en
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intervalos de siete, Newlands compard a éstos con las siete notas de la escala musical, como se
muestra en la Figura 4.1,

Li | Be C N 0 F Na | Mg | Al Si

C

69 ; 90 | 108 | 12 14 16 19 2 | 43| 27 28

31

35,5

do re mi fa sol la Si do re mi fa

sol

Figura 4.1. Repeticion de las propiedades de algunos elementos en intervalos de a siefe,
como ocurre con las notas de la escala musical,

A esta periodicidad de las propiedades que se repetia en el octavo elemento, la Tlamé ley
de las octavas, por su analogia con las octavas de la escala musical, donde la octava nota es
igual a la primera. Ademas, Newlands construyé su tabla dividiendo !a lista en columnas de
stete elementos cada una. Desafortunadamente para él, algunos elementos no encajaban
correctamente en los lugares que les habia asignado en la tabla, pero el gran descubrimiento
estaba muy cerca.

Mendeleev y su tabla

En 1869, ¢l aleman Julius Lothar Meyer y el ruso Dimitri Mendeleev, en forma independien-
te y siguiendo el mismo criterio que Newlands, ordenaron los elementos seglin su peso atdomi-
co creciente. De esta forma, los elementos con propiedades similares (como densidad, peso até-
mico, solubilidad en algun solvente) quedaron agrupados en columnas en una tabla,

La mayor parte del mérito de este descubrimiento es atribuido al quimico ruso, porque él
efectud los aportes mas notables para la construccién de esta tabla y, sobre todo, por el uso
extraordinario que le dio. Mendeleev buscaba un sistema armonioso que permitiera relacionar
los elementos unos con otros, de acuerdo con sus propiedades.

Tras afios de recolectar y analizar datos, dispuso los 63 elementos descubiertos hasta ese
momento en orden creciente de sus pesos atémicos, empezando por el hidrégeno y terminando
por el uranio. Los ubicéd de tal manera que los que tuvieran propiedades andlogas quedaran en
la misma columna. Esto dio origen a una clasificacién de los elementos, que s la base de la
actual Tabla Periddica. Por primera vez, apareci6 una tabla que organizaba a todos los elemen-
tos en familias definidas y no se trataba de coincidencias aisladas como las triadas o las octavas.

En febrero de 1869, Mendeleev formulé su ley periédica de la siguiente manera:

Los elementos ordenados segiin sus pesos atomicos crecientes, presentan periodicidad en
sus propiedades.

Mendeleey

Es considerado el creador de Ia
cfasificacion periédica. Nacié en
1834, en la ciudad de Tobolsk,
Siberia oriental. Hombre corpulen-
to y de mirada penefrante, fue
nombrado profesor titular de fa
Universidad de San Petesburgo
cuando solo contaba 31 afios de
edad.

Murié de neumonia en 1907, a
los setenta y tres afios. En su
honor, se llamé mendelevio al
elemento 101.
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Para comprender mejor el trabajo del sabio ruso, coloquemos los primeros 18 elementos en
orden creciente de sus masas atomicas. En la Figura 4.2 mostramos estos elementos, comenzando
por ¢l hidrégeno y terminando con el argon, ordenados segun ese criterio.

Si ahora buscamos los elementos que presenten propiedades quimicas semejantes, podemos
notar que el helio se asemeja al neén, que se halla ubicado 8 lugares mas adelante, el litio al
sodio y asi sucesivamente. Es decir, las propiedades de los elementos se repiten cada 8. Aqui
nuevamente es conveniente exceptuar al hidrogeno que tiene propiedades singulares.

He

Li

B¢

B CIN|O{F)| Ne ! Na|Mg | Al[ S | P ] Cl | Ar

40

68

8,0

108 12 | 14 {16 |19 | 22| 23 | 243 | 27 | 28 | 31 | 32 | 355 | 309

14 | 15
1

2 | € N
3 | s P
4 Es As _: :
5 | sn | sb
6 | Pb | Bi

El Eka-silicio debia ocupar el
*hueco” dejado.

Figura 4.2: Lista de los primeros dieciocho elementos ordenados segun sus masas atémicas crecientes.

Hasta aqui Mendeleev habia seguido los pasos de Newlands, pero luego siguié ordenando mas
elementos, logrando agruparlos en forma més adecuada de acuerdo con sus propiedades. Ademas
predijo propiedades de elementos que atn no habian sido descubiertos.

Si ordenamos estos primeros dieciocho elementos en grupos de ocho, colocandolos uno
debajo del otro, en filas sucesivas, obtenemos:

H He

1,0 4,0
Li Be B C N 0 F Ne
6,94 9,0 10,8 12 14 16 19 20,2
Na Mg Al Si P S Cl Ar
23 243 27 28 31 32 35,5 39,9

De esta forma, salvo el hidrogeno, los elementos con propiedades semejantes quedan ubica-
dos en una misma columna, perteneciendo a la misma familia.

Sin embargo, al continuar ordenando los elementos conocidos segin dicho criterio,
Mendeleev observé que algunos no quedaban ubicados con los de su familia en la Tabla.
Entonces los corrio de lugar de forma tal que quedaran acomodados correctamente, dejando
esos lugares vacios ("huecos"). Ademds, supuso que estos huecos deberian ser ocupados por
clementos que aln no habian sido descubiertos. Lo que habia que hacer era buscarlos, decia
Dimitri convencido de su sistemna periédico. Mas aln, basindose en la posicion que estos ele-
mentos debian ocupar en la tabla, predijo muchas de sus propiedades.

Su confianza en la clasificacion era tan grande, que public un informe detallado acerca de
las propiedades de tres elementos, que a la sazén no habian sido descubiertos. Uno de ellos
debia ubicarse debajo del aluminio y lo llamé Eka-aluminio. El segundo elemento debia tener
propiedades intermedias entre el silicio y el estafio ya que babia un lugar vacio entre ellos, como
se muestra en la figura, y lo llamé Eka-silicio (Es). Por iiltimo predijo tambi¢n las propiedades
del Eka-boro, el tercer elemento desconocido.
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El mundo cientifico recibié con escepticismo sus predicciones, pero por suerte Mendeleev
1o tuvo que esperar demasiado para que su trabajo fuera reconocido. Afios mas tarde, en 1874,
el quimico francés Paul Emil Lecoq, estudiando un mineral descubrié un nuevo elemento al que
denomino galio. Apenas Mendeleev leyé la descripcion del nuevo elemento comprendi6 que se
trataba de "su" Eka-aluminio.

Cuatro afios después Lars Frederick Nilson, un quimico sueco, descubrié un nuevo elemen-
to al que llamé escandio en honor de Escandinavia. Sus propiedades eran semejantes al Eka-boro
descrito por Mendeleev. Finalmente, en 1886 se cumplid la dltima prediceion de Mendeleev. El
quimico aleman Clemens Alexander Winkler descubri6 el germanio, cuyas propiedades indica-
ban sin duda que se trataba del Eka-silicio. En la Tabla 4.1 se muestran las predicciones hechas
por Mendeleev de las propiedades del Eka-silicio y las propiedades del germanio.

Propiedad Eka-silicio Germanio
(Es, 1871) | (Ge, 1886)
Masa atOomica : 72 732
Densidad (g/cm®) ¢ 5,50 5,47
Color gris gris claro
Formula del cloruro EsCl, GeCly
Denstdad del cloruro 1,90 1,88
Solubilidad en HCI poco soluble insoluble

Tabla 4.1: Propiedades predichas por Mendeleev para ef Eka-silicio
¥ propiedades del Germanio.

Ya no cablan dudas, su Tabla Periddica no era obra de la casualidad. iEl genial ruso habia
resuelto el rompecabezas, contando apenas con algo mas de la mitad de las piezas! La tabla
podia ser usada para predecir como se comportaria un elemento determinado con sélo observar
que posicion ocupaba. Su tabla fue entonces reconocida como un trabajo sensacional.

Sin embargo, la clasificacion periodica construida segtin el orden creciente de los pesos ato-
micos de los elementos tenia algunos problemas. En efecto, analizando la actual Tabla
Periddica, observamos que el potasio que tiene una masa atémica 39,10 u, figura ubicado des-
pués del argén cuya masa atémica es mayor (39,95 u). Sin embargo, el argon es un gas noble
y el potasio un metal alcalino, y por lo tanto habria que invertir el orden de los elementos para
que cada uno quedara con su familia. El mismo problema se presentaba en los casos del cobalte
con el niquel y del teluro con ef iodo. Mendeleev se dio cuenta de este inconveniente, y supo-
niendo que los pesos atémicos habfan sido mal determinados, invirtio el orden de estos tres
pares de elementos para que quedaran ubicados con sus respectivas famnilias, Pero en realidad,

los valores de los pesos atdmicos eran correctos.
Estos hechos sugerian que debia existir otro criterio que permitiera ordenar correctamente
los elementos, para que cada uno estuviera con su correspondiente familia.

Clasificacion Periddica de los Elementos
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2. LA TABLA ACTUAL

Cap. 2

PERIODO Y GRUPO

& 217317 75|76
: Hf | Ta| W | Re| Os

7 90 | 91 | 92
Th |Pal U

Vigjo ardenamiento de los
elementos Th, Pay U

En 1913 el fisico britanico Henry G. Moseley, estudiando el fenémeno de difraccion de los
rayos X producidos por los atomos de distintos elementos, observo que la carga nuclear aumen-
taba en una unidad, al pasar de un elemento a otro en la Tabla Periodica. Es decir, cada elemen-
to tenia un protdén mas que el anterior. Caracterizo a cada elemento mediante el numero de pro-
tones de sus atomos, al que denomind nimero atémico (7).

Tomando este nimero como nuevo criterio para ordenar los elementos Moseley encontro
que desaparecian las inversiones que habia en la tabla de Mendeleev, quedando todos los ele-
mentos correctamente ubicados.

De esta forma, la tabla actual ha sido construida ubicando los elementos en orden crecienie
de sus nimeros atémicos, y de manera tal que los elementos con propiedades analogas, queden
situados sobre una misma columna. Los elementos quedan asi ordenados en filas horizontales
(denominados Periodos) y en columnas verticales (llamados Grupos).

Periodo es cada fila o secuencia horizontal de elementos de la tabla

Grupo es cada columna o secuencia vertical de elementos de la tabla

La ley periddica puede ser enunciada como sigue:

"Los elementos ordenados segiin sus nirmeros atémicos crecientes presentan periodicidad en
sus propiedades”.

A este ordenamiento de los elementos en periodos y grupos en una tabla, se lo denomina cla-
sificacion periddica. Las propiedades fisicoquimicas de los elementos de un mismo periodo en
general son distintas, mientras que las de un mismo grupo son similares.

El gltimo ordenamiento

Hasta 1944, 1a tabla no tenia el aspecto actual. Los periodos y los grupos estaban dispues-
tos de otra forma. Hacia 1940 habian sido descubiertos 92 elementos, desde el hidrogeno
(H, Z=1) hasta el uranio (U, Z=92). Debido a que el uranio tenia propiedades similares al tungs-
teno (W, Z=74), los elementos torio (Th, Z=90), protactinio (Pa, Z=91) y uranio (U, Z=92) esta-
ban ubicados en la Tabla Periédica debajo del hafhio (Hf, Z=72), tantalio (Ta, Z=73} y tungste-
no (W, Z=74) respectivamente,
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Por otra parte, los elementos del 58 (cerio} al 71 (lutecio) constituian una serie cono-
cida como "tierras raras". Todos estos elementos tenjan propiedades muy similares a las
del lantano {La, Z=57) y por ello se los denominé Lantdnidos. Por razones de espacio se
los ubicd en una fila separada al pie de la Tabla.

En 1940 Edwin M. McMillan descubri6 trazas del primer elemento artificial, el neptunio
(Np, Z=93), como resultado del bombardeo de 4tomos de uranio. Poco después, el quimico
Glenn Seaborg descubrié el elemento de Z=94 {plutonio). De acuerdo con la estructura que
tenia en ese momento la tabla, estos dos elementos debian ir ubicados debajo del renio
(Re, Z=75) y del osmio (Os, Z=76). Pero tanto el neptunio como el plutonio no presentaban pro-
piedades parecidas al renio y al osmio, sino que se comportaban quimicamente igual que los
elementos de las tierras raras. Luego de descubrir los elementos de Z 94, 95 y 96, Seaborg con-
cluyé que los elementos que comenzaban con el actinio (Z=89), deberian formar una segunda
serie de tierras raras, y los denomind Actinidos.

Basandose en las propiedades de los elementos que & habia descubierto, Glenn Seaborg
reestructurd la Tabla Periddica. "En 1944, mientras trabajaba en el Laboratorio Metalirgico de
Chicago - relata Seaborg - se me ocurrié que estos elementos (Th, Pa y 1) estaban mal ubica-
dos y que debian ser los tres primeros integrantes de la serie de los actinidos. Entonces saqué
los tres elementos y los puse en el nivel inferior debajo del cerio (Ce, Z=58) y luego continué
con el 93 hasta el 103. Presenté esta idea en un seminario ¥ provoco una gran conmocidn en el
mundo cientifico".

Recién después de la Segunda Guerra Mundial, cuando Seaborg pudo publicar su nuevo
ordenamiento, fue aceptada la nueva Tabla. Sus ideas fueron verificadas cuando se pudieron
obtener artificialmente los elementos siguientes. La nueva disposicion permitio predecir las
propiedades de muchos elementos. Fue merecedor del Premio Nobel de Quimica en 1951 y en
su honor, el elemento 106 se denominé seaborgio (Sg).

Descripcion de la Tabla Periddica

Cada elemento aparece en la tabla en un casillero representado por su simbolo. En dicho
casillero figuran, ademas, otros datos referidos al elemento, como nimero atémico (Z), masa
atomica, y configuracion electrénica. Asi por ejemplo, la letra C mayuscula de imprenta es el
simbolo con el que designamos al elemento quimico carbono. Debajo del nombre del elemen-
to figura la masa atémica del elemento, y luego la configuracién electrénica. En general estos
datos aparecen en un casillero aparte, como se muestra en la figura adjunta, aungue pueden dife-
rir segiin la version de la Tabla Periadica utilizada.

En la figura 4.3 se muestra un esquema de la tabla periédica actualizada.

6C

Carbono

12,0111

15°2s2p°
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Si bien Ia IUPAC recomienda
desde 1985 la descripcion de la
Tabla con 18 grupos numerados
correlativamente, debido al uso
frecuente, también presentamos la
version mas antigua consistente
en dividir los grupos en Ay B.

metales

alcalinotérreos halégenos

moetales

alcalinos calcogenos

gases

nobles
4 MR
g 5{16

Tz[s 4[5 6|78 [9[0]a1]12]13[14[15]16 17|18

sles|78] 88 [1B|2B]3n|4a|5A[6A]7A |88
Z
He
9 |10
F [ Ne
17 | 18
| ar
35 | 26
| W
2| 34
| {4de
135 | 26
A | Rn
17 |11z
T | Og

—— elementos de transicion

T
4 Ly

o J 4r

Lantinidos
Actinidos

Metales D No metales

Figura 4.3: Tabla periédica actual, en la que los elementos se hallan ubicados segtin
ef orden creciente de sus nimeros atémicos, donde se indica la separacion
entre mefales y no metales.

Un analisis de la tabla nos permite destacar algunos aspectos interesantes:

» A cada elemento le corresponde un casillero perfectamente identificado por su nimero
atomico (7).

« Hay 18 grupos de elementos de los cuales 8 son largos (1y 2y del 13 al 18), pues contie-
nen mayor numero de elementos, y 10 cortos (de! 3 al 12) con menor numero de elemen-
tos, que figuran en el centro de la tabla.
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* Hay 7 periodos de distinta extension puesto que tienen diferente niimero de elementos.
Ademas, en el sexto periodo luego del elemento 57 (La), los 14 elementos siguientes (del

58 al 71), tienen propiedades muy semejantes entre si y por lo tanto constituyen una fami-
lia en s misma (lantanidos). Algo similar ocurre en el periodo 7, con los 14 elementos que
siguen al actinio (del 90 al 103) (actinidos).

* Estas dos familias de elementos (lantinidos y actinidos) se ubican separadamente en dos
filas en la parte inferior de la misma, evitando una longitud excesiva de Ia tabla.

En una primera instancia, los elementos pueden clasificarse, segun sus propiedades mas
caracteristicas, en metales y no metales. Sobre la derecha de la tabla de la Figura 4.3, podemos
observar una linea escalonada que separa los metales de los no metales. Esta division no es muy
rigurosa, ya que algunos elementos cercanos a esta linea, tienen propiedades intermedias entre
metales y no metales.

En términos generales, podemos decir que los metales tienen britlo, pueden convertirse en
laminas (son maleables), pueden ser estirados en hilos (son ductiles) v son buenos conductores
del calor y la electricidad. Todos los metales son sélidos a presion normal y temperatura
ambiente (1 atm y 25°C), con excepeién del mercurio (Hg) y del francio (Fr) que son Hquidos,
Los no metales, por el contrario, son malos conductores del calor y la corriente eléctrica. A pre-
sién normal y temperatura ambiente pueden ser gases, liquidos o solidos quebradizos,

Finalmente, hay ciertos elementos que no tienen propiedades bien definidas, sino intermedias
entre fas de un metal y un nometal. Por esta razén algunos autores los denominan semimetales o
metaloides, y estan situados proximos a la linea escalonada que divide los metales de los no meta-
les en la Tabla Periddica. Por ejemplo, son semimetales el boro, el germanio y el antimonio.

Los elementos de los grupos 1, 2 y del 13 al 18 se denominan elementos representativos.
Dentro de estos grupos hay algunos que reciben nombres especiales, como el 1 (metales alcali-
nos), el 2 (metales alcalinotérreos), el 16 (calcégenos) el 17 (halégenos) y el 18 (gases nobles).
Los diez grupos cortos situados en el centro de la Tabla Periodica (del 3 al 12), corresponden a
los denominados elementos de transicion. Separados al pie de la tabla aparecen los elementos
de transicién interna divididos en dos series; lantanidos y actinidos, llamados asi por sus
semejanzas con el lantano y el actinio.

En el apéndice de este capitulo

Se muestra una lista de los ele-
memnios y sus masas atémicas.
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3. CONFIGURACION ELECTRONICA Y TABLA

De acuerdo con lo expuesto hasta aqui, sabemos que en la tabla actual los elementos estan
ordenados seglin el valor creciente de sus nimeros atdmicos. Luego, el niimero atomico de
cualquier elemento es una unidad mayor que ¢l del que le antecede en la tabla.

Por otra parte, el mimero atdmico de un elemento es el nimero de protones y también de
electrones de los atomos que lo constituyen. En consecuencia, el dtomo de un elemento cual-
quiera posee un proton y un electrén més que el dtome del que le antecede en la tabla. Por ejem-
plo, un 4tomo del elemento bore (B) cuyo nimero atdmico es 3, tiene cinco protones y cinco
clectrones. Los atomos del elemento que le antecede que es el berilio (Be), de numero atdmico
4, tienen cuatro protones y cuatro electrones.

Esto significa que conocida la configuracion electronica de los atomos de un elemento de la
Cap. 3 tabla, podemos establecer la del siguiente, por "adicion” de un electrdn. Este tltimo electron

adquiere particular importancia, porque basicamente establece la diferencia existente entre dos
elementos consecutivos de la tabla. Diche electron, que denominaremos electron diferencial, se
caracteriza de acuerdo con las reglas descritas en el capitulo anterior.
Por ejemplo, comparemos las configuraciones electronicas de los atomos del berilio y del
boro, que son elemenios consecutivos en la tabla.
C.E.(;Be): 1s2 252 C.E(sB): 152 252 2pl

EL ELECTRON DIFERENCIAL

Como podemos observar, la tinica diferencia entre ambas configuraciones estd en el electrén
del atomo de boro del orbital 2p. Lste es el electron diferencial del dtomo de boro.

Con la ayuda de la regla de la diagonal, hemos completado el siguiente esquemna de la Tabla,
colocando en cada casillero el orbital del electrén diferencial de cada elemento.

1 2 3 4 5 6 7 8 9 |10 111 |12 113 |14 | 15 16 | 17 18
1s 1s

........... RPN p— . . -

2s | 28 2p 2 | 2p | 2p|2p| 2p

3p 0 3p {3p | 3p 3| 3
as | 45 1 3d | 3d | 3d | 3d {3d | 3d|3d 3d |3d 3d4p ldp | dpdp|dp| 4
55 | Ss | 4d | 4d | 4d | 4d | 4d | 4d | 4d | 4d | 4d | 4d | 5p S5p | Sp | Sp | Sp i Sp
5d | 54 | 5d | 5d |54 54| 5d 54 |5d5d|6p 6p | 6p: 6p | 6p | 6p
75 7s | 6d | 6d | 6d | 6d | 6d | 6d | 6d | 6d | 6d | 6d | Tp [ Tp | Tp | TP | Tp | Tp

R da | W N
[958
A
[
w

-1 ]
=

oW

o

w1

6 [ ar | ar | ar | ar | af | ar | af | 4f | 4f | 4f | af | af | af | 4f
st | st | sf| st s6| st | 56| sf|sf sf | sf| af | 50| 5f
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Teniendo en cuenta la tabla anterior, en el siguiente cuadro se muestra los orbitales que carac-
terizan a los electrones en cada periodo y el ntimero cuantico pringipal (n) del nivel mas externo.

Periodo Orbitales n
i Is 1
2 25y 2p 2
3 3sy3p 3
4 4s, 3dy 4p 4
5 5s,4d v 5p 5
6 6s, 5d, 4[y 6p 6
7 7s,6d, 5fy 7p 7

De acuerdo con lo expuesto, concluimos:

* Existe una correspondencia entre la ubicacién de cada elemento en la Tabla Periédica y

su configuracion electrénica.

« Al iniciar cada periodo, se verifica que en los dtomos hay electrones en un nivel de mayor
energia, caracterizado por el niimeroe cuantico principal (n).
* El nlimero cudntico principal correspondiente al tiltimo nivel, coincide con el nimero del periodo.

Estos resultados nos permiten dividir la Tabla en cuatro bloques de elementos designados s, p, d
o f, seglin el orbital del electrén diferencial, como se muestra en la F igura 4.4,

Elementos representativos

Is
2s
3s
ds
5s

6s
s

elementos de
transicion
interna

/— Elementos de trans

Is
2p

Codp

. Blogue
gy que p

Figura 4.4: Division de la Tabla Periddica en blogques de efementos.

BLOQUES DE ELEMENTOS
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Cap. 3

B e i L o it 0 s 2

El blogue s esta constituido por los elementos de los dos primeros grupos y el helio. El blo-
que p comprende los elementos de los seis grupos que van desde el 13 hastael 18. Los diez gru-
pos desde el 3 al 12, constituyen el bloque d y al pie de la tabla aparece el bloque f que tiene
catorce columnas. Observemos que estos nimeros: 2, 6, 10y 14, corresponden al niimero maxi-
mo de electrones para los orbitales s, p,d y f.

La division de los elementos en blogues pone de manifiesto la estrecha relacién entre la
ubicacién de un elemento en la tabla y su configuracion electronica externa. Ademas, los
clectrones de la C.E.E. son los que estan relacionados con las propiedades quimicas de los
elementos y son los que intervienen en los enlaces entre Atomos, para formar diversas sustan-
cias.

La Tabla Periddica queda asi dividida de manera tal que los elementos con 1gual nOmero
de electrones en la C.E.E. estan situados en el mismo grupo. Por ejemplo, si escribimos la
C.E. de los elementos del grupo 1 donde resaltamos en negrita la C.E.E., tenemos:

1H: lsl

s3Li: 1s2 25!

(1Na: 1s? 252 2p® 3sl

1gK: 152252 2pb 352 3pb 4s!

37Rb: 152 252 2p6 352 3p63d!0 452 4pb Ssl

55Cs: 152 252 2p6 352 3p63d10 452 4p6 4d10 552 5p° 651

o7Fr: 1s2 252 2p6 352 3p63d104s2 4pb 4410 4f14 52 5pb 5d10 652 6p® Ts!

Los atomos de todos estos elementos tienen un tnico electron en su C.E.E en un orbital s.
La C.E.E. de los elementos del grupo 1 puede escribirse en forma general como nsl, siendo n
el ntimero cuéntico principal. Haciendo lo propio con otros grupos obtenemos, por gjemplo, que
la C.E.E. general de los metales alcalinotérreos (grupo 2) es ns2, la de los haldgenos (grupo 17)
es ns2np5 y la de los gases nobles (grupo 18) es ns2npé.

De acuerdo con lo expuesto, el niimero del periodo al que pertenece un elemento es igual

“al nimero cudntico principal del nivel mas externo de su C.E., caracterizado por el mayor

valor de n. Por ejemplo el silicio (Z=14) cuya C.E. es 1s°2¢* 2p°3s? 3p?, pertencce ai tercer
periodo dado que su nivel de mayor energia es el 3. En el titanio (Z = 22) de C.E. 1s’ 28* 2p°
3s? 3p® 4s? 3d?, el nivel de mayor energia es el 4 y por lo tanto pertenece al cuarto periodo.

Como podemos observar en los ejemplos anteriores, ¢l mimero del periodo al que perte-
nece un elemento coincide con el mayor nimero cuantico principal de su configuracion elec-
tronica.

Para determinar ¢l grupo al que perienece un elemento, es conveniente establecer su
C.E.E. y observar qué orbital caracteriza al electron diferencial. Para obtener reglas que nos
permitan determinar el grupo analicemos el siguiente cuadro:

132

Capitulo 4




Elemento Z Confign racion electrénica C.E.E. Blogue Grupo
Sodio 11 1528 2p°3s' 3s' s 1
Calcio 20 15 25" 2p° 3s° 3pdy’ 4¢ s 2
Cloro 17 15% 25° 2p° 37 3p° 3s° 3p’ P 17
Arsénico 33 | 15°26°2p° 367 3p° 3d 457 4p’ | 4s74p p 15
Vanadio 23 157 257 2p° 357 3p° 3d" 45’ 4s” 3d° d 5

Relacionando el nimero de electrones de la C.E.E. con el grupo al que pertenecen los ele-
mentos del ejemplo anterior, podemos resumir:

* St el electron diferencial es de un orbital s, como por ejemplo en el sodio, el ntimero del
grupo es igual al nimero total de electrones de su C.E.E. Como el 4tomo de sodio tiene un
solo electron en su C.E.E., pertenece al grupo 1.

* Si el electron diferencial es de un orbital p, como en ¢l cloro, el nimero del grupo es ignal
al niimero total de los electrones de la C.E.E. més 10 (debido a los 10 elementos de transi-
ciém). Por lo tanto, el grupo del cloroes: 2+ 5+ 10 = 17.

* Si el electron diferencial es de un orbital d, como en el vanadio, el niimero del grupo es igual
a la suma de los electrones s y d. Por lo tanto el vanadio pertenece al grupo; 2+ 3 =5,

4. CLASIFICACION DE LOS ELEMENTOS

Los clementos quimicos pueden clasificarse teniendo en cuenta los blogues indicados en la
Figura 4.4,

Elementos representativos (bloques s y p)

Los elementos representativos son aquellos en cuyos étomos el electron diferencial estd en
un orbital s 6 p del ultimo nivel. Sus propiedades fisicoquimicas muestran una variacién perio-
dica definida. Dentro del blogue s se encuentran el hidrégeno, el helio ¥ los metales alcalinos v

alcalinotérreos.
En el blogue p se ubican en el siguiente orden, los elementos de las familias del boro, del
carbono, del nitrogeno, los calcégenos, los halégenos y los gases nobles*. *Algunos aufores prefieren colocar
A continuacion se presentan [as caracteristicas de los elementos mas importantes de cada a los gases nobles en un blogue
unc de los grupos correspondientes a los elementos representativos. aparte.
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_ Grupo!

« Ef hidrogeno

Es el primer elemento que aparece en la tabla (Z = 1) y su C.E. es 15!, La pérdida de su elec-
tron produce el catién monopositivo HT, al igual que los metales alcalinos (grupo 1) que pro-
ducen cationes con una inica carga positiva. Por otra parte, sélo le falta un electrén para com-
pletar su nivel, como ocurre con los halégenos (grupo 17) y como ellos, puede formar un anion
mononegativo (H) por ganancia de un electron. Sin embargo, sus propiedades no se parecen en
nada a las de los elementos del grupo 1 ni a los del 17. Por estas razones, el hidrégeno no tiene
una ubicacion adecuada en la tabla, aunque tradicionalmente se lo ubica en el grupo 1 junto con
los metales alcalinos.

La sustancia elemental hidrégeno, a presidn y temperatura ambientes, es un gas incoloro ¢
inodoro constituido por moléculas diatémicas (H,). Es el més liviano de todos los gases conocidos.

» Los metales alcalinos

La C.EE. general de Tos clementos de este grupo es ns!, por lo cual tienen un 1inico electron en el nivel
de mayor energia. Tienen tendencia a formar iones monopositivos (carga 1+) por pérdida de dicho electrdn.
Presentan en alto grado las caracteristicas metilicas y gran reactividad quimica. Reaccionan violentarente
con ¢l agua generando sustancias con propiedades basicas.

Los iones sodio (Na®) se encuentran en ef agua de mar y en grandes yacimientos de sal (sali-
nas), formando compuestos que en su mayoria son solubles en agua.

« Los metales alcalinotérreos

Presentan claras caracteristicas metélicas, aunque en menor medida que las de los meta-
jes alcalinos. La C.E.E. general es ns2, es decir, tienen dos electrones en su capa mas externa y
su pérdida origina iones positivos con carga 2+.

Se hallan en la naturaleza formando diversas sustancias, como cloruro de calcio, sulfato de
bario, etc. Muchas de esas sustancias, a diferencia de las del grupo 1, son insolubles en agua.

Gruro 13

» Grupo del boro

La configuracion electronica general del dltimo nivel de los tomos de los elementos de este
grupo (C.E.E.) es ns2np!, es decir, tienen 3 electrones en su nivel de mayor energia. Se lo cono-
ce también como grupo del aluminio, por ser éste el elemento mas importante por sus multiples
aplicaciones, aunque no es el primero del grupo. Con excepcion del boro, que tiene propieda-
des no metalicas, los demds elementos de este grupo presentan propiedades metalicas tipicas.
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« Grupo del carbono

Los 4tomos de los elementos de este grupo tienen 4 electrones externos, siendo su C.E.E.
general ns2np?.
Los dos primeros elementos de este grupo son probablemente los mas importantes. Ambos son no meta-
les: el carbono, que forma compuestos que constituyen la base de la materia viva, y el silicio, cuyos com-
puestos minerales estan en casi toda la corteza terrestre, Los restantes elementos del grupo son metales.

Grupo15
* Grupo del nitrogeno
Los atomos de los elementos de este grupo presentan la C.E.E. ns2np3, es decir, tienen 5
electrones en su ultimo nivel. Al recorrer este grupo de arriba hacia abajo van cambiando osten-
siblemente las propiedades metalicas de los elementos. En efecto, tanto el nitrégeno como el
fésforo son dos no metales tipicos, el arsénico y el antimonio tienen propiedades intermedias,
y el bismuto, que es el elemento mas pesado del grupo, es metalico.

. Grupo16

+ Calcdgenos (Grupo del oxigeno)

Los atomos de los elementos de este grupo tienen la C.E.E. ns2np? correspondiente a 6 elec-
trones en su nivel de mayor energia. Esto significa que si de algim modo uno de ellos adquiriera
dos clectrones adicionales, tendria igual configuracion electrénica que el gas noble de su mismo
petiodo. Esto hace que los dtomos de estos elementos tengan tendencia a formar iones dinegativos.

i

L. Grupot7

* Los halogenos

La configuracién electrénica externa general (nsZnp3) nos indica que poseen 7 electrones
externos, es decir, uno menos que los gases nobles, Por esta razon, los dtomos de los halogenos
presentan gran tendencia a ganar un electrén dando lugar a iones negativos monovalentes (una
sola carga). Son no metales tipicos aunque el astato (At), el elemento mads pesado del grupo,
presenta algunas caracteristicas metalicas.

» Los gases nobles
Las sustancias elementales a presién y temperatura ambientes son todas gaseosas y se encuen-
tran en pequefias cantidades en la atmosfera. Sus moléculas son monoatomicas y sus atomos tie-
nen todos sus niveles electrénicos completos. Presentan la configuracion electronica externa
ns2np® con 8 electrones en su tltimo nivel, salvo el caso del helio que solo posee 2 electrones y

14

1
21C
318
4 | Ge
88
6| Pb
15
1
2N
3 1po
4 |as:
5| Sk
6 | Bi
16
1
210
318
4 |.8e
s [ Te
6 | Po
17
1
21 F
3| Ct
4| Br
11
6 | At
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cuya C.E. es 1s2. Esta configuracion les confiere gran estabilidad y escasa reactividad quimica,
18 por lo cual también se los conocid antiguamente como gases inertes. No existen otros elemen-
tos que presenten estas caractetisticas.

Elementos de transicion (bloque d)

Son aquellos elementos en cuyos dtomos el electron diferencial estd en un orbital d del
peniltimo nivel (n-1). Es decir, van completando el orbital d del nivel n-1.

Se encuentran en los periodos cuarto, quinto, sexto y séptimo y estan comprendidos dentro
de los grupos que van desde el 3 hasta el 12, que se hallan en €l centro de la tabla.

S [t | B 1 | D

“ GRuéos 3al12 |

Los elementos de transicion aparecen recién en el cuarto perfodo y es el escandio (Sc) el pri-
mer representante de esta serie.

Son todos metales, algunos muy conocidos como Fe, Cu, Zn, Ag, Au 'y Hg. Ademas de las
semejanzas entre los elementos de un mismo grupo, presentan similares propiedades fisicas
dentro de un mismo periodo, conocidas como analogias horizontales.

3[4|5|67({8|9 10|12

ol | S e bR

Elementos de transiciéon interna (bloque f)

En los atomos de estos elementos el electrén diferencial estd en un orbital f del antepenil-
timo nivel (n-2), que es el que estin completando. Son los orbitales 4f (lanianidos) vy 5f
(actinidos). Estan situados al pie de la tabla, y constituyen las series de los lantanidos y de los
actinidos, de 14 elementos cada una, también denominados tierras raras. Pertenecen a los
periodos 6 y 7 de la tabla. Las propiedades de los miembros de cada serie son muy semejantes
y también se registran analogias entre los elementos de ambas series.

5. PROPIEDADES PERIODICAS

Hay una serie de propiedades de los elementos que estin relacionadas con la configuracion
clectronica del nivel mas externo de los atomos que los constituyen. Estas propiedades varian
regularmente en forma periodica a lo largo de la tabla y son denominadas propiedades periodicas.
Entre ellas podemos citar el radio atémico, el radio idnico, la energia de ionizacion y la elec-
tronegatividad.

El estudio de estas propiedades nos ayudaré a explicar las propiedades fisicas y quimicas de
los elementos, como asi también la formacion de diversas sustancias.
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Radio atomico

Si considerdramos al dtomo como una pequefia esfera, podriamos estimar su tamafio a través
de su radio. Dado que la nube electrénica de un atomo no tiene un limite definido, no es posi-
ble determinar el radio atémico como la distancia entre el centro del niicleo y €l nivel mds exter-
no. Uno de los métodos para evaluar dicho radio consiste en determinar experimentalmente la
mitad de la distancia entre los nucleos de dos atomos iguales adyacentes, ¥a sea en una molé-

cula diatomica simple (radio covalente) o en un cristal metélico (radio metdlico).

Es importante destacar que el radio de un 4tomo depende esencialmente de la fuerza relati-

va con que el nicleo atrae hacia si a los electrones mas externos.

En la Tabla 4.2 se muestra un esquema de la Tabla Periédica con los valores de los radios

atomicos de los elementos representativos, expresados en picometros (1pm = 10-12 m).

1 2 J 13 14 15 16 17 18

o ‘ o

1 . .
37 31

Ii B C N C F Ne

2 @ @ ® @ @ @
157 90 77 75 73 71 70

Al Si P 8 1 Ar

3 @ | o | e ® | &
143 118 110 102 99 08

Ga Ge As Se Br Kr

4 @ 6| e o e|e
153 139 122 117 114 110

In Sn Sb Te i Xe

5 @ ©  ® | o e 8
166 158 15% 135 133 130

gy Pb Po At Rn

8 @ © |9
171 175 164 142 140

Tabla 4.2: Radio atémico de los elementos representativos, expresado en picometros.

Estos datos difieren segun los métodos utilizados para determinatios y
la bibliografia consultada.

-

distancia nternuclear
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Variacion del radio d4tomico
en un periodo y en un grupo

Ein lineas generales podemos observar:

« En cada periodo, el radio atémico aumenta de derecha a izquierda, como lo indican las fle-
chas en los casilleros sombreados de la izquierda.

« En cada grupo, el radio atémico aumenta de arriba hacia abajo, como se indica mediante
las flechas en los casilleros sombreados al pie.

Para interpretar las variaciones gue experimenta el radio atomico, analizaremos lo que ocurte
en un periodo y en un grupo.

En un periodo: tomemos por gjemplo los elementos del segundo periodo, que se muestran
en la Tabla 4.3.

Elemento Li Be B C N 0 ¥ Ne

Namero atémico 3 4 5 6 7 8 9 10

Carga nuclear +3 +4 +5 +6 +7 +8 +9 +10
CE 1228 | 1?28 | 1st282pt | 1sPatopt | 189257297 | 15287 2p* | 16°26%2p° | 1€ 2s% 2p°

Carga nuclear efectiva +1 +2 +3 +4 +5 +6 +7 +8

Tabia 4.3: Caracleristicas de los elementos del segundo periodo.

A medida que recorremos el periodo de izquierda a derecha, observamos que el namero atd-
mico Z crece progresivamente, aumentando en consecuencla 1a carga nuclear (mimero de proto-
nes). En cambio, el nimero cuantico principal n de la capa externa permanece consiante (n =2).
Los electrones mas externos estin en el mismo nivel, siendo atraidos por una carga positiva
cada vez mayor. En una aproximacién muy simple, podemos suponer que los electrones internos
cancelan parte de la carga del micleo, ya que apantallan a los electrones del nivel mas externo
(que no se apantailan entre si). Se puede suponer entonces que la carga con que el nicleo atrae a
los electrones extemos es la carga total menos la carga apantallada por los electrones internos;
este valor se conoce como carga nuclear efectiva, Zes, como se muestra en la Tabla 4.3.

Asi por ejemplo, el dtomo de F que tiene 9 protones en su nucleo, atrae con mayor intensidad
a cada uno de sus electrones externos que el del Li que sélo tiene 3 protones. En consecuencia, el
radio atémico del F es menor que el del Li. Por lo tanto, el radio atémico disminuye del litio al
nebn, como puede apreciarse en los valores de la tabla 4.2.
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En un grupo: analicemos los datos correspondientes a los elementos del grupo 1 (metales
alcalinos), que se muestran en la Tabla 4.4.

Elemento Namero atémico Carga nuclear C.EE. n
Li 3 +3 2s! 2
Na 11 +11 s 3
K 19 +19 45’ 4
Rb 37 +37 55" 5
Cs 55 +55 6s' 6

Tabla 4.4: Caracteristicas de los elementos del grupo 1 (metales afcalinos)

Al descender en el grupo 1, aumenta el valor del nimero atdmico ¥ el del nimero cuantico
n del nivel mas externo. Sin embargo, la carga nuclear efectiva es siecmpre la misma. Las varia-
ciones del radio de los dtomos del mismo grupo dependen del nimero de niveles electrénicos
(cuanto mayor es n, mayor ser4 el radio atémico).

Ejemplo 4.1:
Ordenar los siguientes elementos segiin sus radios atémicos crecientes:

a) 31, oF, ;oK b) 11Na, 1;Cl, 35Br

a) Comparemos primero los radios atémicos del Li y el F, que pertenecen al mismo periodo.
De acuerdo con lo visto, como el F tiene mayor mimero atomico, su radio serd menor:

r(F) <r(Li) (1)

Por otra parte como el Li y el K pertenecen al mismo grupo, dado que el nimero atomi-
co del Li es menor que el del K, también lo es su radio atémico:

nLi) <r(K) (2)
De (1) y (2) concluimos: #(F) < r(Li) < r(K).

b) El Nay el Cl pertenecen al mismo periedo y como el Cl tiene mayor niimero atémico, su

radio es menor:

r(Cl) <r(Na) (3)
Ademas el Cly el Br pertenecen al mismo grupo siendo el Cl el de menor radio dado que
tiene ¢l menor niimero atémico:

HCl) < r(Br) (4)
Comparando (3) y (4) resulta evidente que no podemos establecer una relacion entre el
r(Na) y r(Br).

4 Clasificacion Periddica de los Elementos
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SERIES ISOELECTRONICAS

Radio ionico

Los atomos de muchos elementos, en determinadas circunstancias, pueden ganar o perder
electrones originando particulas cargadas eléctricamente.

Como hemos visto anteriormente, un ion es una particula cargada eléctricamente, que puede
estar formada por un 4tomo o un grupo de atomos. Si el jon tiene carga negativa recibe el nom-
bre de anién. Por ejemplo: CI™: anién cloruro; $2-; ani6n sulfuro; SO, anion sultato. Si el ion
tiene carga positiva se denomina catién. Por ejemplo: K™ cation potasio; CaZ*: catidn calcio;
NH,*: catién amonio. Como podemos apreciar en estos ejemplos, los iones pueden ser mono-
atomicos o poliatémicos.

Cuando un atomo se transforma en un ion, se produce un cambio en su tamafio. El radio de
un ion se denomina radio iénico. En el siguiente cuadro se muestran los valores de radios ato-
micos v de radios i6nicos de algunos elementos alcalinos y halogenos.

Atomo Li Na K F Cl Br

radio atémico 157 191 235 71 99 114
(pm)

lon Lit Na’ K F Cr Br

radio idnico

78 98 133 136 181 196
(pm)

De la observacién del cuadro anterior, podemos concluir:

- El radio del catién es menor que el del atomo del que proviene.
« El radio del anién es mayor que el del dtomo del que proviene.
« En general, si un tomo de un elemento origina aniones y cationes se verifica que:

T ; 1
F‘ cation < r atomo < r anion ]

Los cationes se producen por la pérdida de electrones de los niveles mds externos del atomo.
Esto significa que al producirse el cation el tamafio de 1a nube electronica se reduce. Por con-
siguiente, el radio del cation disminuye respecto del dtomo que lo origin6. Cuando se forma el
anién se produce una ganancia de electrones en el nivel mas externo del atomo, provocando una
mayor repulsién electronica, con la consiguiente expansion de 1a nube electronica y del radio.

La C.E. del cation oK*: 1s22522p63s23pS, es igual a la del gas noble que le precede en la
Tabla (;gAr ). La C. E. del anién ;,CI™: 1522522p63s23p6, es también igual a la del |gAr que es
el gas noble que le sigue. Estas tres especies: K, Ar y CI” tienen igual numero de electrones por
lo cual se dice que son isoelectronicas.
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Una serie isoelectronica estd formada por especies que tienen igual namero de electrones
pero difieren en su carga nuclear. El radio de las especies isoelectrénicas disminuye con el
incremento de la carga nuclear, ya que el mismo nimero de electrones es atraido por una carga
positiva cada vez mayor. Por ejemplo, las especies g02-, gF", Ne, 1iNa* y |,Mg2+ que tienen
diez electrones cada una, constituyen una serie isoelectrénica y sus radios varfan segin el
esquema siguiente, donde se muestra Ia carga nuclear de cada especie:

OICICICK:

g0 oF” joNe i Na* 1,Mg2*

Es interesante apreciar que en los cationes isoclectronicos el radio es menor cuanto mayor
es su carga, y que en los aniones isoelectronicos el radio es mayor a medida que la carga nega-
tiva aumenta.

Energia de ionizacion

Para quitar un electrén de un atomo, hay que suministrarle energia suficiente para vencer la
fuerza de atraccion que ejerce el niicleo sobre él, La energia necesaria no es la misma para los
atomos de todos los elementos.

Es la minima energia requerida para exiraer un electrén de un &tomo neutro en su
estado fundamental

El electron que necesite menor energia para ser removido, sera el menos atraido por el
nicleo. La energia asociada al proceso de remocion del clectrén més débilmente unido al nticleo
s€ conoce como energia de primera jonizacion. La necesaria para extraer un segundo electron, se
llama energia de segunda ionizacién v asi sucesivamente. Las energias de ionizacidn se pueden
determinar experimentalmente y sus valores se expresan en kJ/mol de dtomos, en unidades 81,

En la Tabla 4.5 se muestra un esquema de la Tabla Periédica con los valores de las energi-
as de primera ionizacién de los elementos representativos expresados en kJ/mol.

Mediante las {lechas en los casilleros sombreados de la izquierda se indica el sentido en que
aumenta la energia de ionizacién a lo largo de cada periodo v en los casilleros de abajo, el de

cada grupo.

ENERGIA DE
IONIZACION ( E,)

Stempre hay que entregar energia
para separar un electron de un
aftomo
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13 YA

He
iyl

B C N O F Ne
801 1086 | 1402 | 1314 | 1681 | 2081

Al Si P 8 Cl Ar
578 787 1012 | 1000 1251 1521

Ga Ge As Se Br Kr
379 762 944 941 1149 | 1351

In Sn Sb Te I Xe
558 765 832 869 1008 1170

Ti Pb Bi Pe At Rn
589 16 712 812 — 1037

Tabla 4.5: Energias de primera ionizacion, expresadas en kJd/mol, de los
elementos representativos.

El andlisis de los valores presentados nos permite concluir:

« En cada periodo la energia de ionizacién aumenta, en general, de izquierda a derecha.

Alcanza el maximo valor en cada gas noble y desciende bruscamente al pasar al primer ele-
mento del grupo siguiente. Este aumnento general de la energia de ionizacion en cada perio-

do, presenta algunas excepciones. Esto ocurre, por ejemplo, con elementos del segundo y
del decimoquinto grupo, al pasar al elemento siguiente.

« En cada grupo la energia de ionizacion aumenta regularmente de abajo hacia arriba; tam-
bién existen algunas excepciones,

» Las variaciones que experimenta la energia de ionizacion en un periodo y en un grupo, van
en sentido inverso a las de los radios atémicos (cuando aumenta el radio atémico, la ener-

gia de ionizacion disminuye).
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En un periodo: 2 medida que aumenta el niimero atémico en el periodo, los electrones per-
tenecen al misme nivel (n es constante). Como la carga nuclear es cada vez mayor, la fuerza
de atraccion que ejerce el nticleo sobre cada uno de los electrones externos aumenta y se requie-
re méas energia para extraerlos. Esto explica que, en general, 1a energia de ionizacién aumenta
al recorrer un periodo de izquierda a derecha.

En un grupe: al aumentar el nimero atomico en el grupo, aumenta el niimero cudntico prin-
cipal n del nivel exterior y por lo tanto el radio atémico. Como los electrones del nivel mas exter-
no se hallan més alejados del niicleo, son menos atraidos por éste y por lo tanto se requiere menos
energia para separarlos. En consecuencia, en un grupo la energia de ionizacién aumenta de abajo
hacia arriba,

Ejemplo 4.2
Ordenar los siguientes elementos segiin sus valores de energia de ionizacidn creciente:
12Mg 5 17C1 ;5 Ca

El Mg y ¢l Cl pertenecen al mismo perfodo. Como el Ci tiene mayor numero atémico, su
carga nuclear también es mayor. Por lo tanto, atrae con mds intensidad sus electrones exter-
nos y se requiere més energia para separar un electrén del Cl que del Mg:

Ei(Ch > EyMg) (1)

Por otra parte el Mg y el Ca son del mismo grupo y como el Ca tiene mayor radio, sus electro-
nes externos estan mas alejados del micleo y se separaran mas ficilmente que los del Mg, Por
lo tanto:

E(Ca)<EMg) ()

De (1) ¥ (2) concluimos;
Ej(Ca) < Ey(Mg) < E;(C))

Electronegatividad

La electronegatividad es una propiedad sumamente til para estudiar la manera en que los
atomos se unen entre si para formar diversas sustancias y estd relacionada con la energia de ioni-
zacion. Se pone de manifiesto cuando un dtomo participa de un enlace con otro atomo, En esta
seccidn nos limitaremos a definirla y a analizar la variacién de sus valores.

La electronegatividad es lo capacidad de un dtomo de atraer hacia si a los electrones.

En el Capitulo 5 veremos la aplicacion de esta propiedad a los enlaces quimicos. Se han
ideado diversos métodos para determinar valores de electronegatividades de los elementos.
El mas difundido es el de Linus Pauling, quien asignd arbitrariamente al elemento hidrége-
no, el valor 2,1. Los valores de las electronegatividades de los demés elementos se obtie-
nen tomando el valor del hidrégeno como referencia. Dado que la electronegatividad mide
valores relativos se expresa mediante niimeros sin unidades,

W—@

Aumenio de la energia de
ionizacién en el segundo periodo
y en el primer grupo.
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De esta manera quedé establecida la escala de electronegatividades de Pauling, como se
muestra en la Tabla 4.6.

1]21314/5 1617181539 T 11 121314 ]15] 1617118

H He

2,1 -

2 Li | Be B C|[N|O|F]|Ne
1,0 11,6 20126130[34[40] -

3 Na | Mg Allsi|P| s |Cl|Ar
09|13 1,6 4L9122[26132] -

4 K |CalSc|Ti| V| Cr Mn|Fe|Co!Ni|Cu|Zn|GajiGe As | Se | Br | Kr
Fo8i10113[15]16 1,7]1.6 i,8119719119}11,7]1,8]12022 25130 -

5 Rb| St | Y | Zr [Nb|Mo| Tc {Ru|{Rh |Pd |Ag|[Cd | In | Sn Sb|Te| 1 |Xe
08101213 16]22]19]22(23122]19]17[18]20120121127] -

6 Cs |BalLa|Hf | Ta| W | Re|Os| Ir | Pt |Au|Hg| Tl | Pb Bi [ Po | At | Rn
' 0809|1,1113]1,5[24|19,272 22123125(20(16]23 205201224 -

Tabla 4.6: Valores de electronegatividad de algunos elementos segtin la escala de Pauling.

@ ® De acuerdo con lo observado en la Tabla 4.6 concluimos:

« En cada periodo la electronegatividad crece, en lineas generales, de izquierda a derecha.

« En cada grupo la electronegatividad aumenta, en general, de abajo hacia arriba.

@ » No se le asignan valores de electronegatividad a los gases nobles.
Aumento de la electronegatividad Para explicar brevemenie las variaciones que experimenta la electronegatividad podemos decir:
en un periodo y un grupo. Como
podemos observar, esta variacion En un periodo, la tendencia de los dtomos a captar electrones para adquirir configuracién del gas
coincide con la que presenta la noble mas proximo aumenta de izquierda a derecha y por lo tanto también la electronegatividad.

energfa de ionizacion.
Enun grupo, el radio atémico disminuye de abajo hacia arriba, con lo cual crece la fuerza del

niicleo para atraer electrones y, por consiguiente, la electronegatividad aumenta en ese sentido.
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En la Figura 4.5 se muestra un esquema de la Tabla Periodica, donde se resumen las tenden-
cias de variacion de las propiedades vistas.

CARGA NUCLEAR >

=

ulE 12131415167 8 9 [I0[1 i2[A3 14115 w1718
1 L
5] T~ menor radio awmico
\I/ "'2“‘ L—‘ .no (>_ mayor energia de ionizacion
E 3 | [metales mavor clectronceatvidad
L 3_ metales menor caracter metilico
JEL (=
\s/ 8]

v

mavor radio atomico

menor encrgia de tonizacion
menor electronegatividad
mavor cardacter metalico

Figura 4.5: Esquema de la Tabla Periddica en el que se muestran las tendencias de
variacion de las propiedades periédicas.

En general, los dtomos de [os metales tienen pocos electrones en su nivel externo, y tienen
bajos valores de energia de ionizacién v de electronegatividad. Por estas razones, los metales
tienen gran tendencia a formar cationes estables.

Los atomos de los elementos de caricter no metalico tienen, en general, mayor mimero de
electrones en su nive] mds externo, y poseen altos valores de energia de ionizacion y de elec-
tronegatividad. Tienden a formar aniones estables,

Clasificacion Periddica de los Elementos
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EJERCICIOS

1_ Adjudicar a cada nimero atémico que aparece a la izquierda, la letra correspondiente al tipo de elemento que figura a la derecha.

Z=14 a: metal de transicién

Z=10 b: gas noble

Z =30 ¢: elemento representativo
Z=736 d: elemento de transicion interna

2 Completar el siguiente cuadro, utilizando la Tabla Periodica.

. _Elemento Zz Masa atomica Periodo Grupo Nombre del Grupo Metal
sodio 1
I A U N S ISR ) S BT SR
18
- gy P e e

3 La C.E. 1s2 252 2p6 3s2 3pb, corresponde a:
a) un actinido
b) un gas noble
¢} un metal de transicion
d) un haldgeno
¢) ninguno de los elementos mencionados

4 Completar el siguiente cuadro:

Configuracion electrénica | Z | Periodo | Grupo Tipo de elemento

3 halogenos

CEE. 4s84p°
15 257 2p° 35 3p° 4s* 3¢?

5 Seleccionar usando la C.E. entre los elementos que tiecnen los nimeros atomicos siguientes: 2; 9; 12; 17; 21; 37; 55.
a) los del mismo petiodo
b) los del mismo grupo
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6_ Dadas las siguientes afirmaciones indicar si son correctas o incorrectas;
a) la C.E.E. del atomo del cuarto halégeno es: 5525p3
b) todos los atomos del tercer metal alcalino, tienen 11 protones en sus niicleos
¢) la C.E. de los dtomos del elemento del cuarto periodo y grupo 4 es: [Ar] 4s2 342
d) los atomos del elemento del segundo periodo y grupo 15 tienen 3 electrones en su nivel mas externo
e) el elemento X cuyo nucleido 37X tiene 20 neutrones en su nicleo, es el segundo halogeno

7_ Escribir la C.E.E. del ultimo elemento de transicion del cuarto periodo.

8 Indicar en el siguiente esquema de la Tabla Periodica:
a) los elementos que constituyen el tercer y el cuarto periodo
b} el segundo metal alcalino
c) el tercer halogeno
d) el primer elemento de transicién
e) los elementos cuyos numeros atémicos son: 19, 13, 48 y 92
f) el elemento cuya C.E. es:1s? 252 2p6 3s2 3p6 452 3d3
g) el elemento cuya C.E.E. es 4s24p6

1 2|3]4|5|{;|7]8]9Imluilzllsju]lslmin 18

= G P e

~1 | &N

9_ Dados los siguientes elementos:
Se(C.EE. 4s24pt);, K(Z=19); F(Z=9)
ordenarlos seglin el valor creciente de;
a} sus radios atémicos.
b) sus energias de ionizacion,
10_ Indicar la respuesta correcta. Dados un anién y un cation de dtomos distintos, pero isoelectronicos entre si, podemos afirmar que:
a) tienen el mismo radio.
b) el anion tiene mayor radio.
¢) el catidn tiene mayor radio.
d) el ion que corresponde al elemento de mayor Z tiene mayor radio.
¢) ninguna de las afirmaciones es correcta.
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11_ Dadas las siguientes proposiciones, indicar si son correctas o incorrectas:
a) el radio atémico del |,Mg es menor que el del S
b) los 4tomos ;Mg y ,4Ca criginan cationes de igual radio
c) dados los elementos: A (C.E. 1s22s?2p%) y E (C.E. 1522522p63s23p3), es @ Ej (A} > Ej (E)
d) de todos los metales alcalinos, el dtomo de mayor 7 pierde un electron con mayor facilidad

12 El esquema adjunto representa el aumento que experimenta en la Tabla: @ E—— ®
a) la electronegatividad
b) el nimero atomico T
¢) el radio atdmico
d) el nimero de protones @

e) ninguna de las respuestas es correcta

13_ En el siguiente esquema de la Tabla Periddica, se indican tres elementos: A, Ey R.

Indicar cual de los tres elementos indicados:
a) tiene menor radio atémico

b) es el mds electronegativo

¢) tiene mayor caricter metilico

d) tiene la menor energia de ionizacion

14_ El nucleido 16X del elemento X produce un anion divalente que posee 10 electrones. Determinar:
a) la configuracion electronica de X
b) el periodo y el grupo de X
¢) el numero de neutrones del nucleo det isotopo 17X

15 Un atomo del elemento X pierde dos electrones formando un ion isoelectronico con el tercer gas noble. Determinar:
a) el nimero de masa de! isotopo de X que tiene 21 neutrones en su nucleo

b) la C.E.E. de! elemento que antecede a X en la Tabla Periodica

16_ Asignar los valores de radio: 72 pm, 99 pm, 160 pm y 181 pm a las especies: Mg, Mg?*, Cl, CI-.
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11

12

13_

14_

15

16_

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

b)

a)2y9; 12y 17 b) 2,37 v 55

a)C by 1 c)C d) I e)C
a) 1(F) < r(Se) < r(K) b) Ei(K) < £j(Se) < E(F)
b}

a) by I ¢)C d)C

a)

ar E b): E ¢k R dy R

a) [He] 252 2p4 by2ylé c)9

a) 41 b) 4s!

Mg: 160 pm Mg>:72pm  Cl: 99 pm Cl: 181 pm
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APENDICE DEL CAPITULO 4

Lista de elementos y sus masas atOmicas

La siguiente tabla de masas atomicas esta basada en el informe de la IUPAC.
Los niimeros que aparecen enire corchetes indican el nimero de masa del nucleido de mas larga vida del elemento, ya que todos sus

isotopos son radiactivos .

N’u'm °T% 1 Simbolo Nombre |Masa atomica (u) I\u'mt.’.m Simholo Nombre Masa alomica (u)
atomico atomico
1 H hidrbgeno 1,00794 29 Cu cohre 63,546
2 He helio 4,002602 30 Zn Zne 65,39
3 Li litio 6,941 31 Ga galio 69,723
4 Be bernlio 9,012182 32 G gcrmanio 72,61
5 B boro 10,811 33 As arsenico 74,92160
6 C carbono 12,0107 34 Se selenio 7896
7 N nifrogeno 14,00674 35 Br brotno 79.904
8 0O oxigeno 15,9994 36 Kr kripton 83,80
9 F flhor 18,9984032 37 Rb rubidic 85,4678
10 Ne neon 20.1797 38 Sr gstroncio 87,62
i1 Na sodio 22,989770 39 Y ifrio 88,90585
12 Mg magnesio 24 3050 40 iy circonio 91,224
13 Al aluminio 26,981538 41 Nb niobio 92,90638
14 S1 silicio 28,0855 42 Mo molibdeno 95,94
15 p fosforo 30,973761 43 pu tecnecio [98]
16 S azufre 32,066 44 Ru rutenio 101,07
17 i clora 35,4527 45 Rh rodio 102,90550
18 Ar arpon 39,948 46 Pd paladio 106,42
19 K potasio 39,0983 47 Ap plata 107,86%82
20 Ca calcio 40,078 48 Cd cadmio 112,411
21 8¢ escandio 44,555910 49 In indio 114,818
22 Ti titanio 47 867 50 Sn gslafio 118,710
23 Vv vanadio 50,9415 51 Sb antimonio 121,760
24 Cr cromo 51.9061 52 Tc telurio 127.60
25 Mn mangancso 54,938049 33 [ iodo 126,90447
26 Fe hierro 55,845 54 Xc xcnén 131,29
27 Co coballo 58,933200 55 Cs ccsio 132,90545
28 Ni nique) 58,6934 56 Ba bario 137327
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Nl{m?m Simbolo Nombre Masa atomica (u) \u'm(.zro Simbolo Nombre Masa atomrica {u)
atomico atomico
37 La lantano 138,9035 86 Rn radon [222]
58 Ce cerio 140,116 87 Fr Irancio [223]
59 Pr prascodimio 140,90763 88 Ra radio [220]
60 Nd neodimio 144,24 8% Ac actinio [227]
ol Pm Promecio [145] 90 1h torio 232,0381
62 Sm samario 150,36 91 Pa protactinia 23103588
63 Eu curopio 151,964 92 U uranio 238,0289
64 Gd gadolinio 157,25 93 Np neptunio [237]
65 Th terbio 158,92534 94 Pu plutonio [244]
60 Dy disprosio 162,50 93 Am 4mericio [243]
67 Ho holmio 16493032 96 Cm curio [247]
68 Er erhio 167,26 97 Bk berkelio [247]
69 Tm tulio 168.93421 98 Cf californio [25]]
7{) Yh iterbio 173,04 99 I"s ¢insteinio [252]
71 Ly Iuiecio 174,967 100 Fm fermio |257]
72 5 halnio 178,49 10] Md mendelevio [258]
73 a tantalio 180,9479 102 NO nohelio [259]
74 W tungstcno 183.84 103 Lr laureneio [262]
75 Re renio 186,207 | (14 Rf rutherfordio [261]
76 Os 0SMmio 190,23 105 Db dubnio [262]
77 Ir iridio 192,217 106 Seg seaborgio [263]
78 Pt platino 195,078 107 Bh bohrin [262]
79 Ay Qro 19696653 108 Hs hassio [265]
80 He NErcuio 200,59 t09 Mt meiterio [2066]
81 TI talio 204,3833 110 s darmstadrio 1269]
82 Ph plomo 207.2 i1l Re rocntpenio [272]
3 B3i bismuio 208,98038 112 Cn copernicio [277]

84 Po palonio [209] 113 Nh nihonio
35 Al aslaly [210] 114 Fl flerovio

115 Mc moscovio

116 Lv livermorio

117 Ts tenesino

118 Og oganeson

Clasificacion Periédica de los Elementos

151







El ENLACES QUIMICOS

1. INTRODUCCION
Los electrones de valencia
La naturaleza de los enlaces quimicos
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Caracter idnico parcial
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Sustancias moleculares
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Resonancia
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1. INTRODUCCION

En este capitulo estudiaremos la
naturaleza de las uniones quimi-
cas, a través de los distintos en-
laces que se pueden establecer
entre las parficulas que se unen.

Cap. 4

En el mundo que nos rodea estamos en contacto con infinidad de sustancias que se encuen-
tran en distintos estados de agregacion. Sabemos gue estas sustancias estan formadas por molé-
culas o bien por reticulos cristalinos. Asj, tenemos sustancias moleculares cuyas moléculas
estan formadas por dtomos del mismo elemente como H,, N, Cl,, o de clementos distintos
como H,0, CO,, NH;. Tambien hay solidos como el diamante, la sal de mesa (NaCl), o los
metales, que son agregados de numerosos dtomos o lones. La existencia de todas estas sustan-
cias nos lleva a suponer que de alguna manera los atomos de los diversos elementos se unen
entre si para formar sustancias diferentes.

Las primeras ideas acerca de la formacion de los enlaces quimicos fueron aportadas por
Berzelius hacia 1812. Segiin su teoria, los dtomos de los distintos elementos poseian polos eléc-
tricos predominantemente positivos o negativos. La union se establecia entre los atomos con
polos de signo contrario. Sin embargo, esta teoria no podia explicar la existencia de moléculas
formadas por dtomos del mismo elemento, como Hy, N, o Cl,, va que sus atomos tendrian
"polos" del mismo signo y no se atraerian.

Una de las claves que permitié establecer la naturaleza de los enlaces quimicos con mayor
precision, fue el estudio del comportamiento de los gases nobles. Los gases nobles presentan
escasa reactividad quimica, a tal punto que sus moléculas son todas moneatomicas; esta “inac-
tividad” quimica de los gases nobles se atribuye a que sus dtomos tienen su nivel mas externo
completo con 8 electrones cada uno (2 electrones en el caso del helio).

Actualmente, el modelo orbital sugiere para cstos dtomos una C.E.E. nsznp6, donde n es el
nimero cuantico principal del nivel mas externo (ls2 para el helio). En virtud de esta caracte-
ristica de la estructura electronica mas externa, Kossel y Lewis sugirieron en 1916 que en una
gran variedad de compuestos quimicos los dtomos de muchos elementos (en particular los
representativos de los periodos 1 y 2 de la Tabla Perigdica) se hallan combinados de modo tal
gue sus estructuras electrénicas més externas tienen 8 electrones, salvo el hidrégeno que adop-
ta la configuracion del helio con solo 2 electrones.

Lewis 1lamé a esta caracteristica “la regla de ocho” y Langmuir -quien en 1919 hizo apor-
taciones muy importantes a la concepeion de enlace quimico de Lewis- la denominé “regla del
octeto”, tal como se la conoce hoy.

Lewis postuld que estos electrones, sea que participen en enlaces quimicos o no, estin orga-
nizados de a pares, llamando a esta caracteristica la “regla de dos™. Se conocen muy pocas
excepciones a esta regla, salvo, naturalmente, en compuestos cuyas particulas constituyentes
tienen numero impar de electrones, y las hay muchisimas a la regla del octeto (en particular,
cuando estan presentes elementos de los periodos 3 y mayores de la Tabla Peritdica). En la
actualidad los cientificos utilizan modelos para comprender el enlazamiento quimico basados
en la Mecdnica Cudntica, en especial cuando se requiere informacién cuantitativa. Para estudios
cualitativos suele ser suficiente un tratamiento mas simple y descriptivo como el aportado por
Kossel, Lewis y Langmuir y que describiremos en este capitulo, limitando nuestras considera-
ciones a los elementos representativos,
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Los electrones de valencia

Hemos descrito que los dtomos de los elementos de un mismo Grupo de la Tabla Periddica,
a excepeion del helio, tienen igual nimero de electrones en su nivel mas externo. Dado que las
propiedades quimicas de los clementos de un Grupo son similares, podemos inferir que hay una
relacion entre las propiedades quimicas y el ndmero de electrones mas externos. S6lo esos elec-
trones parecen intervenir en la formacion de los enlaces quimicos ¥ s¢ los suele denominar elec-
trones de valencia. En los elementos representativos los electrones de valencia son los que
constituyen la configuracion electrénica externa (C.E.E.).

En la Tabla 5.1 se muestra la expresion general de la C.E.E. y el nimero de electrones de
valencia, para los Grupos que comprenden a los elementos representatives. Como podemos
observar, los atomos de los elementos de un mismo Grupo tienen igual nimero de electrones en
su nivel mas externo, que ademas coincide con el Gltimo digito del Grupo.

Grupo 1 2 13 14 15 16 17 18 W
CEE ns' ns’ nsnp' | ns’np’ ns‘np’ ns'np’ | ns’np’ ns’np®
Electrones de valencia 1 2 3 4 5 6 7 8

Tabla 5.1: Expresion general de la CEE y del ntimero de elecirones de vaiencia de los elemen-
tos representativos, donde n es el nimero cuantico principal del nivel mas externo.

La naturaleza de los enlaces quimicos

La formacién de una unién quimica implica un reordenamiento de los electrones de valen-
cia de los 4tomos que se unen, para dar lugar a una estructura de menor energia y por lo tanto
mas estable. Esto significa que en el proceso de unitn entre dos atomos se libera cierta canti-
dad de energia (energia de enlace). Por ¢jemplo, cuando dos dtomos Ay B cuyas energias son
E; y E,, se unen para formar una sustancia AB, la energia final E es menor que la de los 4to-
mos individuales.

En las uniones quimicas existen fuerzas de naturaleza electrostitica, debidas a interacciones
entre particulas cargadas. Como sabemos, las firerzas pueden ser de repulsion (cargas de igual
signo) o de atraccion (cargas de signo opuesto).

El enlazamiento quimico es, en buena medida, de naturaleza electrostatica. Los “cores” de
ambos atomos que participan en el enlace, a una cierta distancia entre si, pueden atraerse tanto
con sus propios electrones de valencia como con los electrones de valencia del otro atomo. Y
en efecto lo hardn, si durante el proceso se libera energia a los alrededores.

El predominio de la interaccion atractiva ocurrird hasta que ambas entidades estén lo sufi-
cientemente cerca como para que operen fuerzas electrostaticas de repulsién entre los “cores”
{ambos con carga positiva) y/o entre los electrones (todos con carga negativa). La distancia

E

F

Formacién del enlace AB
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Gilbert Newton Lewis

Naci6 el 23 de octubre de 1875
{Weymouth, EEUU). Transcurrio fa
mayor parte de su vida siendo
profesor de Fisicoquimica en la
Universidad de California en
Berkeley. Murié en su laboratorio,

el 23 de marzo de 1946.

Se destaco por sus teorias acerca
de las uniones quimicas y también
por sus aportes a la teoria del
comportamiento de los acidos y

de las bases.

“core-core” donde la energia es minima se denomina longitud de enlace y la energia que
deberia entregarse para separar a ambas entidades —de igual magni-tud a la energia liberada en
el proceso- se denomina energia de enlace.

A manera de resumen de las ideas precedentes, destacamos algunas caracteristicas que con-
ducen a la formacion de un enlace quimico:

« La formacion de un enlace implica cierto reordenamiento de los electrones de valencia de
los 4tomos que lo forman.

« Cuando dos 4tomos se unen, lo hacen para alcanzar un estado més estable de menor ener-
gia. En el proceso de unién se libera energia, cuya magnitud es la misma que se requiere
para la separacién {energia de enlace).

« En los enlaces quimicos se ponen de manifiesto fuerzas de atraccion de naturaleza elec-
trostatica.

2. CONCEPCION DE LOS ENLACES
QUIMICOS Y SIMBOLOS DE LEWIS

Con el objetivo de representar en forma simple y esquematica los electrones de valencia,
Gilbert N. Lewis propuso una simbologia ampliamente utilizada. Consiste en escribir el simbo-
lo del elemento, rodeado por tantos puntos o cruces como electrones de valencia tenga el ele-
mento en cuestion. En e! cuadro siguiente mostramos estos simbolos para los elementos del
segundo periodo.

Elemento Litio Berilio Boro | Carbono | Nitrégeno | Oxigena | Flior Neon
Grupo 1 2 13 14 15 16 17 18
Electrom?s 1 2 3 4 5 6 7 8
de valencia
Slmbm?de Li- -Be- -B- .c- N- .0- tF- tNe:
Lewis . . - - -

Es importante sefialar que en estos diagramas €l simbolo del elemento representa el centro
atémico o "core" del 4tomo, o sea el nicleo mas los electrones que no forman parte de la C.E.E.

En el esquema siguiente, representamos los simbolos de Lewis correspondientes a los gases
nobles, comparados con los de los elementos de los dos grupos anteriores y de los dos posterio-
res de la Tabla Periodica.
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Gases nobles

CEE ns’np’
Calcogenos Metales alcalinotérreos
CEE ns’np’ ‘W H P CEE ns*
Forman aniones A™ : | Forman cationes M™*
16 17 18 1 2
n=1 He:
. [T W
n=2 O- | iF : Net Li - Be

n=3 .S- | :Cl- P Na. | -Mg-

n=4 | -Se- | :Br- | :Kr: K- | -Ca-
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Cap. 4

REGLA DEL OCTETO

fin el centro del cuadro ubicamos a los gases nobles (ocho electrones de valencia, salvo el
helio que tiene dos). A la izquierda de éstos estan los halogenos {(grupo 17) a los que solo les
falta un electrdn para completar el octeto y Jos calcogenos (grupo 16) a los que les faltan dos.
Por ejemplo, el 4tomo de flior tiene un electrén menos que el tomo de neén, mientras que el
4tomo de oxigeno tiene dos electrones menos que el atomo de nedn. Por ello, los halogenos tie-
nen tendencia a formar aniones mononegativos y los calcogenos aniones dinegativos, ganando
uno o dos electrones respectivamente, para alcanzar la configuracién del gas noble que les
sigue.

A la derecha de los gases nobles ubicamos a Jos metales alcalinos (grupo 1) y a los alcali-
notérreos (grupo 2), cuyos dtomos poseen uno y dos electrones de valencia, respectivamente.
Por ejemplo, el dtomo de litio (Li) tiene un electron mas que el tomo de helio (He), y el atomo
de berilio (Be) tiene dos electrones mas que el atomo de He. Asi, por pérdida de un electron, los
4tomos de los metales alcalinos pueden formar cationes monopositivos y los atomos de los
metales alcalinotérreos, por pérdida de dos electrones, cationes dipositivos, alcanzando en
ambos casos la configuracion del gas noble precedente.

En otras palabras, los elementos de estos cuatro grupos (16, 17, 1y 2) pueden alcanzar la
configuracion electronica de un gas noble, por ganancia o pérdida de electrones, formando anio-
nes o cationes respectivamente.

Los atomos de los elementos representativos que pertenecen a los grupos restantes (13, 14
y 15), tienen tres, cuatro y cinco electrones de valencia, respectivamente. Esto hace que los ato-
mos de los elementos de estos grupos tengan poca tendencia a ganar o perder electrones para for-
mar iones. Sin embargo, se conocen algunos iones de estos elementos como Al¥* o N3 Lacon-
figuracion de gas noble en los elementos de estos tres grupos puede ser alcanzada compartien-
do elecirones con otros atomos.

En principio, hay dos maneras por las cuales un atomo puede adquirir la configuracion elec-
trénica de gas noble:

» Cuando se comparten electrones entre dos dtomos.

« Cuando un 4tomo transfiere electrones a otro.

Estas ideas condujeron a los cientificos a establecer una afirmacion conocida como regla
de! octeto.

Los &tomos de los elementos tienden a unirse entre si compartiendo o transfiriendo

electrones, de manera que su nivel mas externo se complete con ocho electrones

Esta regla indica que cuando los 4tomos se unen, tienden a transferir o compartir el nime-
ro necesario de electrones para tener ocho en su capa més externa. Si bien la validez de esta
regla no es universal, pues como veremos existen excepciones, constituye una buena aproxima-
cién para una explicacién elemental de como se establecen las uniones quimicas.
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Las explicaciones anteriores -basadas en la concepcion de Lewis del enlace guimico- no
bastan para explicar todas las formas en que los dtomos de todos los elementos de la Tabla
Periodica se combinan quimicamente, pero constituyen una buena aproximacion para una des-
cripeion elemental del enlace quimico. Como representaciones simbélicas se dibujan las ilama-
das estructuras de Lewis, a partir de los simbolos de Lewis ya descritos.

Para ordenar su caracterizacion, es habitual clasificar a los enlaces quimicos, por ejemplo,
segun la diferencia de las electronegatividades entre los atomos enlazados y asi seran descritos
en las secciones siguientes para los elementos representativos: ‘

* Enlace i6nico, cuando dicha diferencia es grande (tipicamente involucra a no metales de

electronegatividad alta y a metales)

* Enlace covalente, cuando dicha diferencia es pequefia o nula e involucra a no metales

* Enlace metdlico, cuando dicha diferencia es pequefia o nula e involncra a metales

Dado que las diferencias de electronegatividades abarcan un rango continuo de valores, tam-
bién hay un rango continuo de enlaces que van desde el predominantemente idnico hasta el
covalente no polarizado o el metalico. Los casos intermedios consisten en enlaces polarizados.
A excepeion de casos extremos, no hay limites precisos para predecir cuando un enlace tendra
caracteristicas de un tipo determinado debido a que esta clasificacion, como cualquier otra, es
necesariamente arbitraria. Sin perjuicio de esto, daremos gjemplos que presenten la menor
ambigiiedad posible.

3. EL ENLACE IONICO

Como hemos descrito, los sélidos idnicos estan formados por redes cristalinas que contienen
iones de signo opuesto. Por ejemplo, el cloruro de sodio es un reticulo cristalino constituido por
igual nimero de iones Na* y de iones CI, ya que el sistema debe ser eléctricamente neutro.

Si escribimos las respectivas configuraciones electronicas, destacando en negrita las CEE,
tenemos:

11 Na: 15225226351 17CI: 1822522p63523p5
joNe: 1522s22p6 18AL: 1522522635236

El 4tomo de sodio tiene un solo electrén en su nivel mas externo (3s1), v si se le entrega la
energia de ionizacion necesaria, puede transformarse en el cation sodio, cuya configuracion
electronica es igual a la del neén. Es decir, el Na* y el Ne son isoelectronicos.

El atomo de cloro, que tiene siete electrones externos, tiende a captar un electrén para adquirir la con-
figuracion del arpén, convirtiéndose en el anién CI, que es isoelectronico con el argon. Siun atomo de sodio
se acerca suficientemente a uno de cloro, puede transferirle su electrén mas externo, formandose sinmls-
neamente los iones Nat y CI™. Este hecho podemos visualizarlo mediante el siguiente diagrama de cajas:
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1nNa

C.E.

17Cl

C.E.

Reticulo cristalino
del NaC/

ENLACE IONICO

Is

Is

N s N | 2NN

3s 3

1s? 2s° 2p° 3s'

Nlas I[N |2 NN

3s (N ldp NN T

1s* 257 2p° 35" 3p°

Ambos dtomos adquieren simultineamente una estructura estable, originando los iones Na*
con diez electrones y CI™ con 18, que tienen el mismo niimero de electrones que los atomos de
los gases nobles Ne y Ar, respectivamente. El proceso de atraccion entre ambos iones podemos
representarlo segin:

Na* + [CI:]_ —» Na' :E.i_l:]“

El catién Na* y el anion C1” se mantienen unidos por un enlace idnico. Notemos que el par
Na+ CI” se simbolizo con una estructura de Lewis: a la izquierda se escribid el simbolo de Lewis
del cation sodio, el cual es el simbolo quimico del elemento y su carga y ningun punto o cruz,
ya que dicho catién no tiene electrones de valencia, y el simbolo de Lewis del anién cloruro,
donde se explicitan sus 8 electrones de valencia y a la que se encietra entre corchetes y se escri-
be la carga por fuera de ellos como superindice derecho, dado que los electrones son indistin-
guibles v la carga pertenece al cloruro y no esta adscripta a un electron individual.

En la representacion antetior se considera, por simplicidad, a un cation sodio atrayéndose
con un solo anién cloruro, pero debemos aclarar que el catidn atraera a tantos aniones como
pueda, y lo mismo el anion, respecto de los cationes. En particular, en un cristal de cloruro de
sodio, cada catién sodio se rodea de 6 aniones clorure v cada anion cloruro se rodea de 6 catio-
nes sodio. El niimero de iones de carga opuesta alrededor de cada ion del cristal depende, entre
otros factores, de la carga de cada ion y de sus tamafios relativos.

Es el que se produce entre iones con carga opuesta

Veamos ¢l ejemplo del fluoruro de calcio, cuya férmula empirica es CaF,. La CEE del cal-
cio es 4s2 y la del fluor es 2522p5. Es decir, el dtomo de calcio posee dos electrones externos
mientras que el de flior posee siete. Esto nos indica que para adquirir la configuracion del
4tomo del gas noble argon, el dtomo de calcio debe ceder sus dos electrones externos. Por su
parte, cada 4tomo de fliior necesita captar un electron, para lograr la configuracion del atomo
del gas noble neén. Se producen dos enlaces idnicos que podemos representar:
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fE] oo [E]

De esta manera, se forma una unidad de CaF, el ion Ca2* v los dos iones F~, se mantie-
nen unidos por fuerzas de atraccidn electrostéticas.

El enlace idnico se producira entre cationes de elementos de baja energia de ionizacion y
aniones de elementos que sean muy electronegativos. En efecto, la mayoria de los compues-
tos 1onicos binarios estan formados por la combinacién de elementos de los grupos | y 2
(metales) con los de los grupos 16 y 17 (no metales).

4. EL ENLACE COVALENTE

Existen muchas moléculas formadas por atomos cuyos valores de electronegatividad son
similares (o ignales, como en las moléculas de las sustancias simples H,, F;, 0 N,). Las prime-
ras ideas para explicar cdmo se unen estos atomos fireron aportadas por G. N. Lewis, quien pro-
puso lo siguiente:

Cuando los dtomos se unen, pueden alcanzar una configuracion de gas noble compartien-
do entre si pares de electrones.

El enlace covalente es la unién que se produce entre dos dtomos cuando comparten
uno o mas pares de electrones de valencia . : : '

El enlace covalente generalmente se presenta entre dtomos de elementos de alta y similar
electronegatividad, como los clementos no metslicos.

Mediante diagramas de puntos, Lewis representé la estructura de muchas moléculas senci-
llas unidas por eniaces covalentes. Esta forma de representar las moléculas se conoce como for-
mula o estructura de Lewis. A continuacion mostraremos distintos gjemplos sencillos de molé-
culas con enlaces covalentes y sus estructuras de Lewis.

» La molécula de hidrdogeno

El hidrogeno (H,) es un gas en condiciones ambientales, formado por moléculas diatémicas,
es decir, constituidas por dos atomos. Cada atomo de hidrégeno posee un niicleo con un protén
(con carga positiva) y un \nico electrén (con carga negativa) que se halla en un orbital 1s.

Cuando dos dtomos de hidrégeno se aproximan aparecen fuerzas de repulsién niicleo-
micleo y electrén-electron y fuerzas de atraccién niicleo-electron, como se muestra en la
figura lateral de la pagina siguiente.

Segiin un modelo sencillo, podemos suponer que el enlace se produce cuando ambos ato-
mos se aproximan hasta ilegar a una distancia dptima. Cuando se alcanza esta distancia optima

ENLACE COVALENTE

 ENLACES COVALENTES
SIMPLES

Enlaces Quimicos
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Fuerzas de atraccion y de repul-
sién entre los nticleos y los
electrones en la molécula de
hidrégeno

0

Molécula de flaor
Ocho electrones alrededor de
cada atomo de flior

F—F

Enlace covalente simple

cada electrén es atraido por ambos nicleos. Asi se produce la unién en la cual el par de
clectrones es compartido por los dos atomos. Esto podemos representarlo utilizando la
notacion de Lewis:

H:iH

mélecula de H,

Los dos 4tomos de hidrogeno “comparten” un par de electrones, de modo que cada uno de
ellos alcanza la configuracion del gas noble He.

El par de electrones compartidos suele representarse, por simplicidad, mediante una linea
que une ambos dtomos: H-H. Como en este enlace se comparte un itnico par de electrones, deci-
mos que se trata de un enlace covalente simple.

* La molécula de flaor
La molécula de flior (F,) esta formada por dos atomos de flior (Z = 9) y cada uno de ellos
posee nueve electrones que distribuiremos utilizando el diagrama de cajas:

BN 2 N 2p | N oLt

C.E. 1s* 2§ 2p°

La CEE del fltior es 2s22p3, la cual nos indica que tiene siete electrones de valencia.
Utilizando la simbologia de Lewis, podemos representar la molécula de Fy:

tF1F3

La union se establece por un par de electrones que son compartidos por ambos dtomos; de
esta forma quedan ocho electrones alrededor de cada uno de ellos.

Notar que ademas del par de electrones de enlace se simbolizan de a pares los electrones de
valencia restantes.

Los pares de electrones compartidos en una unidn se denominan pares de electrones enla-
zantes, mientras que los pares de electrones que no forman parte de la unidn reciben el nombre
de pares no enlazantes o pares libres.

El par de electrones compartidos por los dos atomos de fltor lo representamos mediante una
linea, que indica un enlace covalente simple.
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» L.a molécula de fluoruro de hidrogeno
Como la molécula de fluorure de hidrégeno (HF) estd formada por un 4tomo de hidrogeno
y uno de flior, de acuerdo con la notacién de Lewis escribimos:

En la molécula de HF hay dos electrones alrededor del 4tomo de hidrégeno y ocho alrede-
dor del de fllor, estableciéndose el enlace simple por un par de electrones compartidos entre
ambos atomos. Como la electronegatividad de los 4tomos que forman esta union es diferente, el
par de electrones compartidos por ambos es atraido con mas intensidad por el atomo de flvior
que es el més electronegativo. En este caso, la nube electronica no es simétrica sino que esta des-
plazada hacia el dtomo de fliior, y veremos maés adelante que esto es importante para estudiar
propiedades de las moléculas.

Sin embargo, esto no estd sugerido en el dibujo: las estructuras de Lewis no dan cuenta de la
polaridad de los enlaces.

+ La molécula de diéxido de carbono

Esta molécula estd formada por un atomo de carbono y dos dtomos de oxigeno (CO,). El
atomo de carbono tiene cuatro electrones de valencia y cada tomo de oxigeno seis, dando un
total de 16 electrones de valencia para dibujar la estructura de Lewis de la molécula. Escribimos
los dtomos en forma simétrica y distribuimos estos electrones de a pares alrededor de cada uno
. de ellos. Para que cada uno de los 4tomos alcance un octeto electrdnico, el atomo de carbono
debe compartir dos pares de electrones con cada dtomo de oxigeno:

- *

LE 4 * &

#’C.Q
L)

*

En esta molécula, decimos que el atomo de carbono esta unido a cada dtomo de oxigeno por
un enlace covalente doble. Representamos cada unién entre el carbono y oxigeno mediante una
doble linea:

O=—C==0

+ La molécula de etileno

En la molécula de etileno (C,H,) tenemos cuatro electrones de valencia por cada atomo de
carbono y uno por cada dtomo de hidrégeno. Primero colocamos un par de electrones entre los
atomos de carbono y los de hidrégeno. Luego, para completar el octeto de cada carbono, ubica-
mos los cuatro electrones restantes entre ellos, formando un enlace doble, como indicamos en la
férmula desarrollada:

H H

-

HeCtsCeH

formula de Lewis

H_z:zl(f—H

formula desarroflada

ol

Molécula de HF
Dos electrones rodean al
hidrogeno y ocho af fitior

H—F

ENLACES COVALENTES
MULTIPLES

GEED)

Molécula de CO,
Ocho electrones alrededor de
cada uno de los atoemos

Enlaces Quimicos
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.N.

Simbole de Lewis de un atomo de
nitrégeno

+» La molécula de monéxido de azufre

En esta molécula (SO), tanto el dtomo de azufre como el de oxigeno tienen 6 electrones
externos. Para lograr un octeto alrededor de cada atomo, la union se establece colocando dos
pares de electrones entre el azufre y el oxigeno, formando una unién covalente doble:

SO :S::é S==0

formula molécular formula de Lewis formula desarrolfada

En la unién covalente doble formada hay dos pares de electrones compartidos.

+ La molécula de diéxido de azufre

En la estructura de Lewis del SO, el stomo de azufre y el dtomo de oxigeno poseen dos pares
de electrones libres, y ambos dtomos completan el octeto electrénico. Para formar la molécula
de 80,, otro dtomo de oxigeno se une al atomo de azufre, que dispone de dos pares electroni-
cos libres. De este modo, se forma un nuevo enlace covalente:

L} L L] 3 s s ™

tO0 —= 58 t0:S2:0 502

*
-

L d L L

’
L]
L]

formula de Lewis  formula molecular

Aqui tenemos un ejemplo de un enlace simple donde se emplearon los electrones de valen-
cia de un tinico atomo. Algunos autores denominan a este tipo de unién enlace covalente coor-
dinado. Una vez formado el enlace, el par electronico es compartido por ambos atomos como
en cualquier otro enlace covalente.

« La molécula de trioxido de azufre

La molécula del triéxido de azufre (SO;) esta formada por un dtomo de azufre y tres de oxi-
geno. Podemos simbolizar el enlace de la siguiente forma, agregando a la anterior y sobre el par
no enlazado restante del azufre, un segundo simbolo de Lewis del oxigeno:

t0:
Y 101
T e LTI 3
$0:8::0 1058 S04
- (1] - 1]
formula de Lewis  formula molecular

« La molécula de nitrégeno

El gas nitrogeno (N,) es el componente més abundante del aire; su molécula es diatémica.
Cada atomo de nitrogeno posee cinco electrones en su capa mis externa y por lo tanto, en la
molécula los dos dtomos de nitrégeno deben compartir tres pares de electrones:
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tINiING N==N
Jormula de Lewis Jormula desarvollada

Decimos entonces que el enlace es covaiente triple, ya que se comparten simultaneamente
tres pares de electrones entre ambos atomos, que representamos en la formula desarrollada
mediante tres lineas que los unen.

* La molécula de etino (acetileno)

En la molécula de acetileno (C;H,) hay que distribuir en total diez electrones de valencia:
dos de los dos atomos de hidrégeno y ocho de los dos 4tomos de carbono. Para lograr un octe-
to alrededor de cada dtomo de carbono, éstos deben compartir entre si tres pares de electrones,
¥ un par con cada atomo de hidrégeno:

H:C33C:H H—C=C—H

Jormula de Lewis Jormula desarvollada

Existen numerosas sustancias cuyos enlaces son covalentes. Entre ellas podemos distinguir:

* Sustancias moleculares: Estan constituidas por molécuias individuales, compuestas por
atomos unidos en forma covalente. Hay una enorme variedad de sustancias moleculares,
desde las mis simples formadas por molécuias diatémicas, como el hidrégeno, el oxigeno,
o el nitrdgeno, hasta las mas complejas como las proteinas, cuyas meléculas estan forma-
das por miles de atomos. Las sustancias moleculares son muy estables y en general tienen
bajos puntos de fusion y de ebullicion. La mayoria de tas sustancias moleculares son gases
0 liquidos a temperatura ambiente y las que son solidas funden a bajas temperaturas.
Practicamente no conducen la corriente eléctrica en ningiin estado de agregacion.

* Cristales covalentes: estin formados por redes atémicas, que constituyen un cristal en el
que no hay moléculas individuales, sino una red cristalina formada por numerosos atomos
enlazados en forma covalente. Los ejemplos tipicos de sustancias que presentan esta
estructura son ¢l diamante y el grafito. Los cristales de diamante contienen sélo 4tomos de
carbono unidos entre si por enlaces covalentes. Constituyen una red tridimensional forma-
da por una cantidad enorme de atomos de carbono. El grafito también estd formado por
dtomos de carbono unidos entre si covalentemente, pero tiene una estructura laminar
mucho menos rigida.

El di6xido de silicio (Si0,) conocido como silice, es otro efemplo de un cristal covalente.
La forma cristalina mas conocida de la silice es el cuarzo, que es el principal componente
de la arena,

NN

Molécula de N,
Ocho electrones alrededor de
cada atomo de N

Molécula de acetileno
Ocho electrones alrededor de
cada atomo de carbono y dos
alrededor de cada hidrégeno
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ELECTRONEGATIVIDAD Y
UNIONES QUIMICAS

Cap. 4

oo O - 8" e 2o d

imagenes del desplazamiento de
fa nube electrénica, a medida que
aumenta la polaridad def enlace
entre dos atomos

Polaridad de los enlaces

En el capitulo anterior hemos definido la electronegatividad como una medida de la tenden-
cia que tienen los atomos de un elemento para atraer clectrones en un enlace quimico.
Elementos como los no metales tienen un marcado cardcter electronegativo, mientras que los
metales poseen bajos valores de electronegatividad. La electronegatividad no es una magnitud
que puede medirse sobre un dtomo aislado, sino que sdlo se pone de manifiesto cuando se pro-
duce 1a union entre dos dtomos.

Cuando se estudia 1a distribucién de la carga o nube electronica alrededor de los dtomos que
constituyen un enlace covalente, se encuentra que €sta distribucién puede ser simétrica o asi-
métrica. Si es simétrica decimos que el enlace es covalente no polar; si en cambio la nube es
asimétrica, el enlace es covalente polar.

Enlace covalente no polar

Una union covalente no polar se produce inicamente cuando la electronegatividad de los
dos atomos que participan de la unién es la misma, es decir, si los dos dtomos son del mismo
elemento, como por ejemplo en las moléculas de I, o de N,. En estas moléculas, los dtomos
que se unen tienen la misma clectronegatividad y sus nécleos atraen con la misma intensidad a
los electrones de la union. La distribucién de cargas es simétrica alrededor de ambos atomos y
decimos que se trata de un enlace covalente no polar.

En los demas enlaces covalentes formados por atomos de distintos elementos, el par de elec-
trones de la unién no es compartido en forma equivalente.

Enlace covalente polar

Cuando dos dtomos de distintos elementos intervienen en una unidn covalente, el par elec-
trénico compartido es atraido mas intensamente por el tomo mads electronegativo.

Consideremos por ejemplo, una molécula diatémica formada por dos atomos de distintos
elementos como la de HCJ, en la que €l cloro es mas electronegativo que el hidrégeno. El par
de electrones compartidos de la unidn es mas atraido por el dtomo de cloro, que es el mas elec-
tronegativo. Es decir, se produce un desplazamiento de carga electronica desde el atomo de
hidrégeno hacia el de cloro. Esto da como resultado una distribucién desigual de cargas alrede-
dor de los niicleos de ambos atomos.

La molécula resultante presenta una distribucion de cargas asimétrica permanente, y s€ pue-
den distinguir en ella dos zonas: una de mayor densidad electronica sobre el dtomo de cloro y
otra de baja densidad electrénica sobre el dtomo de hidrogeno. En consecuencia, aparece una
densidad de carga negativa (8-) sobre el atomo de cloro y una densidad equivalente de carga
positiva (81) sobre el de hidrégeno.

El enlace en el que el par de electrones compartidos no es atraido con igual intensidad por
los dos atomos que lo forman, se denomina enlace covalente polar.

La polaridad de un enlace depende de la diferencia de electronegatividad de los dtomos que
se unen. Una unién covalenie es tanto mas polar cuanto mayor es la diferencia de electronega-
tividad entre los atomos que la forman,
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Si bien la molécula de HCI es eléctricamente neutra en su conjunto, estd polarizada y por lo
tanto recibe el nombre de moléeula polar, porque su unico enlace es polar.

Si la diferencia de electronegatividad entre los atomos es muy grande, se presenta un caso
extremo en el que puede haber una cesion de electrones por parte de un 4tomo hacia otro. Esto
ocurre en el cloruro de sedio (NaCl) en que el atomo de cloro es mucho mas electronegativo
que el del sodio (ver tabla 4.6). En este caso se produce un enlace que podemos representar

con la nube electronica alrededor del niicleo de cloro formando el anién cloruro (ClI") y conel
dtomo de sodio convertido en el cation Na+, como veremos mds adelante.

El momento dipolar

Todo enlace polar constituye un dipolo eléctrico. Un dipolo eléctrico estd constituide por
dos polos, donde estin situadas dos cargas eléctricas de igual magnitud (g), una positiva y otra
negativa, separadas a cierta distancia (d). Los dipolos se caracterizan mediante un vector deno-
minade momento dipolar, que se simboliza con la letra griega | {(mu) y una flecha en la parte
superior (j ).

Las magnitudes como la velocidad, la fuerza o el momento dipolar, en las cuales hay que
especificar la intensidad, direccién y sentido, son magnitudes vectoriales ¥ se caracterizan
mediante un vector, representado por una flecha. La intensidad de la magnitud es el médulo o
longitud dei vector, la direccion viene dada por la recta que contiene al vector y el sentido esta
indicado por la punta de la flecha. El vector cuyo modulo es cero, se denomina vector nulo y es
el dnico que no tiene direccidn especifica. Se simboliza O.

Para describir el vector momento dipolar, es necesario dar su médulo que indicamos
|" =4 , su direccidn v su sentido.

Es un Vector que se dirige desde el centro de la carga positiva hacia el centro de la
negativa y cuyo médulo () es igual al producto del valor absoluto de la carga situada
en cualquiera de los polos, por la distancia que los separa

[i=p~[q]xd

Si bien la unidad para expresar el modulo del momento dipolar en el $.1. es coulomb x metro
(C x m), la unidad mas utilizada es el Debye (D). El nombre se debe al fisico holandes Peter
Debye y se relaciona con el S.1., mediante:
1D=333.1030C.m

En todo enlace polar la distribucién asimétrica de cargas genera dos polos, uno con carga
positiva y otro con una carga negativa de igual magnitud. El polo positivo estd sobre el atomo
menos electronegative del enlace y el negativo sobre el mas electronegativo,

—0

I

d

Momento dipolar

MOMENTO DIPOLAR |1
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Representacion del momento
dipoiar de un enlace polar ( 1)

Linus Pauling

Nacié en EEUU en 1901.

Su libro "La naturaleza de la union
quimica”, fue una contribucion
muy importante acerca de los
enlaces enire los dfomos. En
1954 recibié el premio Nobel de
Quimica, por sus investigaciones
acerca de la genética quimica.
Fue un gran luchador conira los
ensayos con armas nucleares, a
tal punto que en 1962 recibit el
premio Nobel de la Paz.

Murio en 1994,

A cada enlace polar se le asigna un momento dipolar (i), que se representa mediante un
vector con ovigen en el polo positivo y extremo en el negativo.

El médulo del momento dipolar de un enlace es una medida de su polaridad: un enlace sera
tanto mas polar cuanto mayor sea el médulo de su momento dipolar.

Caracter ionico parcial

Los enlaces covalentes no polares y los enlaces i6nicos son dos extremos entre los cuales se
sitian los enlaces covalentes polares. Por consiguiente, podemos decir que entre un enlace covalen-
te polar y un enlace idnico hay toda una serie de enlaces con mayor 0 menor proporcion de cardc-
ter idnico. En ofras palabras, un enlace covalente polar tiene cierta proporcién de cardcter idnico.

La polaridad de una union depende de la diferencia de electronegatividad entre los atomos
que la constituyen y es una medida del caracter i6nico de la misma. Cuanto mayor es la dife-
rencia de electronegatividad entre los dtomos que se unen, mayor es la polaridad del enlace y
mayor su cardcter i6nico. Sobre bases experimentales, Linus Pauling determiné el porcentaje de
cardcter idnico de distintos enlaces, teniendo en cuenta la diferencia de electronegatividad de
los atomos que los forman.

No es posible establecer una regla iinica que permita decidir si un enlace es covalente o ioni-
co, dado que todo enlace covalente polar tiene un cierto caracter ionico. Sélo podemos decir que
un enlace es predominantemente covalente o predominantemente idnico.

En general, cuando un enlace estd formado por dtomos de no metales, cuya electronegativi-
dad es similar, la diferencia de electronegatividad es pequefia y el enlace es predominantemen-
te covalente. Si en cambio, la unién esta constitnida por un tomo de un metal y de un no metal,
la diferencia de electronegatividad es alta y la union es predominantemente jonica.

5. EL ENLACE METALICO

La mayor parte de los elementos quimicos (aproximadamente el 80%), son metales.
Los metales y sus aleaciones presentan propiedades fisicas y quimicas particulares que los
distinguen de las demas sustancias.

« Brillo metslico: ¢l brillo caracteristico de los metales se atribuye a que, en general, sus
superficies pulidas no absorben la luz, sino que la reflejan.

+ Ductilidad y maleabilidad: los metales pueden ser estirados en hilos (son ductiles) o
transformados en delgadas laminas (son maleables) con relativa facilidad, cosa que no ocu-
rre con los sélidos no metalicos.

« Conductividad: los metales son buenos conductores del calor y de la electricidad, lo que sugie-
te que en sus estructuras deben existir electrones que gocen de cierta libertad de movimiento.
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* Emisién de electrones: en determinadas condiciones, los metales tienen la propiedad de
emitir electrones cuando reciben energia térmica (efecto termoiénico) o energia luminosa
(efecto fotoeléctrico). Estos hechos refuerzan la suposicion de que tienen una estructura
con electrones relativamente libres.

Estas propiedades de los metales nos sugieren que sus atomos deben estar unidos de una mane-
ra especial. Sus propiedades fisicas y quimicas estan estrechamente vinculadas con el tipo de enla-
ce que presentan. Ademas, todos los dtomos de los elementos metalicos poseen muy baja electro-
negatividad y baja energia de ionizacién, por lo que ticnen gran tendencia a formar cationes.

Con ¢l objeto de explicar las propiedades singulares de los metales, podemos lmaginar que
los dtomos de un metal constituyen una red cristalina formada por un conjunto de iones positi-
vos (reticulo catiénico), y una nube de clectrones. Estos electrones que son los mas débilmente
unidos al micleo de cada dtomo, gozan de cierta "independencia” para moverse a lo largo de
toda la red. Diremos entonces que estos electrones se pueden deslocalizar en las tres
dimensiones de la red, manteniendo siempre la electroneutralidad. No estan asociados con nin-
gun "core" en especial, sino que forman una especie de nube electrénica que pertenece por
igual a todos los dtomos del eristal metatico.

En estos cristales metalicos los iones positivos poseen posiciones fijas, mientras que los
electrones "se mueven" con relativa facilidad en el cristal. El sistema mantiene su estabilidad
debido a la atraccion existente entre los iones del reticulo catiénico y la nube electrénica.

La alta conductividad térmica y eléctrica se debe justamente a la presencia de estos electro-
nes relativamente libres. Al entregarle calor a un metal, éste lo absorbe aumentando la energia
cinética de los electrones lo que les permite moverse mas rdpidamente a través del cristal,
cediendo parte de la energia y calentando las zonas mas frias.

Los electrones gozan de cierta libertad de movimiento al azar a través del reticulo crista-
lino. Debido a la naturaleza aleatoria del movimiento no hay, en promedio, un transporte neto
de cargas. (Qué sucede si sobre un reticulo metilico actiia una fuerza eléctrica externa? Sobre
cada electron va a actuar una fuerza de origen eléctrico que lo obliga a desplazarse en una
direccion preferencial a través del metal. En consecuencia, se registra en promedio un
transporte neto de electrones. Este desplazamiento o flujo de electrones a través de un
conductor metilico constituye la corriente eléctrica y explica por qué los metales son bue-nos
conductores de la corriente eléctrica.

La ductilidad y la maleabilidad, es decir, la facilidad con que pueden ser estirados, forjados
y doblados sin quebrarse, se debe a que cuando son sometidos a altas presiones los cationes
metalicos pueden "deslizarse” unos sobre otros, debido a la nube electrénica que los separa.

El brillo caracteristico de los metales se debe a que los electrones de la superficie del metal
reflejan los pequefios corpisculos que forman la luz, denominados fotones.

Representacion fisica de la unién
metalica

g

Movimiento aleatoric de los
electrones en un metal

A

Transporte neto de carga
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RESUMIENDO

En este capitulo hemos analizado las uniones que existen entre iones en las sustancias idni-
cas, 0 entre dtomos en las sustancias covalentes y los metales. En ofras palabras, las sustancias
tienen diferente estructura segin el tipo de particulas que las componen. Mediante el conoci-
miento de las particulas constitutivas de una sustancia, es posible determinar su estructura y
relacionarla con las propiedades que presenta.

En el siguiente diagrama resumimos los diversos tipos de sustancias, segun la clase de par-
ticulas que las componen.

| PARTICULAS [—

Y Y v

‘erzllc}c‘e » r
IONES ] } MOLECULAS -%MOS |

enface erlace
covalente metalico

enlace
covalense

enlace
fonjca

A J

0 ,
Sustancias | (Sustanmas
idnicas I L moleculares

Y ¥

Cristales Metales
covalenies

6. ESTRUCTURAS DE LEWIS DE SUSTANCIAS MOLECULARES
Y SUSTANCIAS IONICAS

(] 3 e
SF:Fe
*9 -h

Estructura de Lewis de Ia
molécula de fluor

Sustancias moleculares

Como hemos descrito, la representacion esquematica de las moléculas indicando mediante
puntos todos los electrones de valencia que rodean a cada atomo, recibe el nombre de férmula o
estructura de Lewis. En ellas, los pares de electrones compartidos se indican mediante un par de
puntos situados entre los tomos que se unen. Por ejemplo, la molécula de flior presenta un par
de electrones compartidos que indicamos mediante un par de puntos ubicados entre los dos dto-
mos. Las estructuras de Lewis indican como estdn unidos los dtomos unos con ofros, pero no
muestran las formas de las moléculas.

La estructura de Lewis de una molécula se puede escribir de distintas maneras. Por ejemplo, la
estructura de Lewis de la molécula de agua (H,0), puede escribirse de dos formas distintas segln la
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manera de disponer los dtomos en la molécula, como se muestra en la figura adjunta. En esta estruc-
tura, el atomo de oxigeno contribuye con seis electrones de valencia y cada dtomo de hidrégeno con
uno. Usualmente se efectiia una distribucion de los atomos de la manera mas simétrica posible,

Si bien todos los electrones son indistinguibles, por razenes didacticas en esta seccion dife-
renciaremos los electrones de cada atomo. Por ejemplo, en la molécula de agua hemos repre-
sentado los electrones del hidrégene con circulos y los del oxigeno con puntos. Esta técnica
puede ser Gtil para aprender a escribir estructuras de Lewis, aunque una vez escritas lo correcto
s simbolizar a todos los electrones de la misma forma, como se mostrd en la seccién anterior.

La molécula de metano (CH,) esta formada por un 4tomo de carbono que tiene cuatro elec-
trones de valencia y cuatro dtomos de hidrégeno, con uno cada unoe. La estructura de Lewis de
la molecula de metano nos indica que todos los electrones de valencia forman parte de las unio-
nes que establece el carbono con los atomos de hidrégeno, por pares de electrones compartidos.
Esta molécula tiene cuatro enlaces covalentes simples (C—H).

En fas estructuras de Lewis de algunas moléculas comeo la de hidrégeno (H,) 0 la de metano
(CH,) todos los electrones de valencia estin comprometidos en uniones. Existen otras moléculas
como la de fltor (F,), la de agua (H,0) o la de amoniaco {NH-), en las cuales hay pares de electro-
nes que forman el octeto pero no estan compartidos entre los atomos que intervienen en las uniones.

Los pares de electrones que quedan sin compartir luego de establecidas las uniones suelen
denominarse pares de electrones no enlazantes o pares libres. Si bien los pares de electrones
libres no estan directamente involucrados en la formacion de las uniones, deben figurar en las
estructuras de Lewis. Como veremos en el proxime capitulo, estos electrones juegan un papel
muy importante en la determinacién de la forma de las moléculas.

Para escribir las estructuras de Lewis de una molécula, debemos representar su férmula indi-
cando los electrones de valencia de todos los dtomos de manera que haya ocho electrones alre-
dedor de cada uno, a excepcion del hidrogeno que solo puede tener dos.

Alo largo de este capitulo presentaremos una manera sistematica de escribir las estructuras
de Lewis de distintos tipos de sustancias.

+ Oxoacidos
Para escribir la estructura de Lewis de un oxoécido como el acido carbénico (H,COy), suge-
rimos seguir los siguientes pasos:

1) Ubicar en el centro el simbolo del &tomo menos electronegativo distinto del hidrogeno
(el carbono en nuestro ¢jemplo) y luego colocar a su alrededor los dtomos de oxigeno.
Por ultimo, colocar los dtomos de hidrogeno al lado de tos de oxigeno (Esquerna 1).

2) Considerar ¢l niimero de electrones de valencia de cada dtomo. El 4tomo de carbono
tiene cuatro electrones, cada atomo de hidrogeno tiene un electron y cada atomo de
oxigeno seis.

;
HEOSH  HaQ:

Dos maneras diferentes de
escribir la estructura de Lewis de
fa molécula del agua
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Estructura de Lewis de la molécu-
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nes libres
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3) Comenzar representando el electrén de cada dtomo de hidrégeno, por ejemplo, mediante
circulos. Luego ubicar, con puntos, los seis electrones de cada uno de los dtomos de oxi-
geno que estan unidos a los dtemos de hidrogeno (Esquema 2).

De esta manera cada atomo de hidrogeno adquiere una configuracion electronica externa con
dos electrones igual a la del 4tomo de helio, que es €] gas noble més proximo. Ademas, cada
hidrégeno establece una union covalente simple con cada atomo de oxigeno al que se une.

4) Representar, mediante cruces, los cuatro electrones del atomo de carbono, de forma tal que
dos de los mismos completan el octeto de los dtomos de oxigeno y los otros dos se ubican
entre el atomo de carbono y el de oxigeno restante (Esquema 3). En consecuencia, el atomo
de carbono queda con seis electrones a su alrededor, faltindole dos para completar el octeto.

5) Colocar los electrones del tercer atomo de oxigeno completando el octeto del tomo de
carbono mediante un par electrénico, formando con el carbono una union covalente
doble. (Esquema 4). De esta manera obtenemos la estructura de Lewis, donde todos los
atomos quedan con ocho electrones a su alrededor, salvo los de hidrogeno que tienen dos.

El tomo de carbono comparte un par de electrones con cada uno de los dos dtomos de oxi-
geno ubicados en este caso en los laterales, y dos pares con el 4tomo de oxigeno ubicado en este
gjemplo en la parte superior, formando con él un enlace covalente doble. En la molécula de
acido carbonico, hay dos enlaces covalentes simples (O-H), dos covalentes simples (C-O) y
uno covalente doble (C = O}, como indicamos en la formula desarrollada:

i
H—0—C—0—H

A continuacién, construiremos la estructura de Lewis del acido fosférico (H;POy4).

1) En primer lugar distribuimos los atomos colocando el atomo de fésforo (menos electro-
negativo que ¢l oxigeno) en el centro rodeado por los cuatro dtomos de oxigeno, y cada uno
de los tres atomos de hidrdgeno al lado de uno de oxigeno (Esquema 1}.

2) Cada atomo de hidrégeno tiene un electron de valencia, cinco electrones el atomo de fis-
foro y cada oxigeno seis.

3) Representamos el electrén de cada atomo de hidrogeno (circulos) y luego los seis elec-
trones de cada 4tomo de oxigeno (puntos) que estd unido a un hidrogeno (Esquema 2).

4) Representamos los cinco electrones del dtomo de fosforo (cruces), tres completando el octe-
to de los atomos de oxigeno y los otros dos con el otro atomo de oxigeno (Esquema 3).
Como podemos observar, el atomo de fosforo estd rodeado por ocho electrones, forman-
do tres uniones covalentes simples con tres atomos de oxigeno.

Capituio 5




5) Abora colocamos los seis electrones del dtomo de oxigeno restante completando su octe-
to por unién con el atomo de fésforo. (Esquema 4).
Asi obtenemos la estructura de Lewis, en la que cada atomo de hidrogeno esta rodeado por
dos electrones y los demés por ocho. De esta forma, en la molécula del acido fosférico hay
cuatro enlaces simples P-O y 3 simples O-H.

Las estructuras de Lewis y la regla del octeto

La denominada regla del octeto tiene validez limitada, ya que en general, puede aplicarse
satisfactoriamente para los elementos representativos de los periodos | y 2. Aiin en moléculas
formadas por atomos de elementos representativos, hay atomos a cuyo alrededor hay un ndme-
0 menor o mayor de ocho electrones.

Veamos casos donde el atomo central no quede con C.E.E. de gas noble:

a) Atomos con menes de ocho electrones

Los dtomos que tienen un numero de electrones de valencia menor que cuatro, suelen for-
mar enlaces covalentes con menos de ocho electrones a su alrededor. En el segundo periodo
tenemos dos cjemplos tipicos: el berilio y el boro, que forman compuestos covalentes como el
clonuo de berilio (BeCl,) y el tricloruro de boro (BCl3). Sus estructuras de Lewis se muestran
en los diagramas adjuntos, donde podemos observar que ¢l dtomo de benlio solo tiene cuatro
electrones a su alrededor y el de boro seis.

Por otra parte, en las moléculas en las cuales el niimero total de clectrones exteimos s impar,
también hay dtomos a cuyo alrededor hay menos de ocho electrones. Ejemplos de este tipo de
moléculas, son el mondxido de nitrogeno (NO) cuyo niimero tetal de electrones externos es 1 1,
el diéxido de nitrogeno (NO,) con un total de 17 y el diéxido de cloro (CIO,) con 19. Sus
estructuras de Lewis se obtienen aproximandose lo mas posible a la regla del octeto.

En generai, las moléculas que poseen uno o mas electrones no apareados, como los tres ulti-
mos ejemplos, son atraidas por un campo magnético y se las denomina paramagnéticas.

b} Atomos con mds de ocho electrones

Hay algunas moléculas en las que un atomo central esta ligado a més de cuatro 4tomos por
enlaces covalentes y estd rodeado por mas de ocho electrones, A partir del tereer periodo, hay
algunos elementos cuyos atomos constituyen moléculas estables en las cuaies tienen mds de
ocho electrones a su alrededor. El pentacloruro de fosforo (PClLs) v el hexafluoturo de azufre
(SF¢) son dos ejemplos de tales moléculas. Fn ellas, el fosforo v el azufre estin rodeados por
cinco y seis pares de electrones respectivamente.

A pesar de estas excepciones que limitan el uso de la regla del octeto, debemos convenir que
igualmente es de gran utilidad para obtener las formulas desarrolladas de muchas sustancias y
explicar de manera sencilla sus enlaces.

H
(=1
W02
H2 ;Fli oH
8]
Esquema 3
H
Os
10z

Esquema 4

:Cl: Be: Ci:
cloruro de berilio

$Cls

cCliB:iCl
triclorura de boro

tOIN:: O
didxido de nitrogeno

Ci
IR

cl “Cl
pentacloruro de fasforo

hexafluoruro de azufre

Enlaces Quimicos

173




S

Estructura de Lewis del
ion sulfuro

[EO:H]

anion hidroxido

Estructura de Lewis dei
jon nitrato

o
O N O

Esquema 1

o
O N 0°

Esquema 2

O LL] -
0 N*O?

Esquema 3

lones y compuestos iénicos

- Tones monceatémicos

Los cationes monoatémicos, que han perdido sus electrones de valencia, se indican
mediante su simbolo y la carga positiva como superindice. Por ejemplo: K+, Ca2*,

La estructura de Lewis de un anién monoatémico, se escribe representando mediante pun-
tos los electrones de valencia, de a pares, alrededor del simbolo del atomo. Luego se encie-
rra el conjunto entre corchetes, indicando la carga del ion como superindice. Por ejemplo, el
anion sulfuro ($2-) que se forma cuando el atomo de azufre gana dos electrones, tiene dos car-
gas negativas. Como el atomo de azuire tiene seis electrones de valencia, el nimero total de
clectrones del ion sulfuro es oche, que se distribuyen de a pares alrededor del simbolo del azu-
fre. Su estructura de Lewis se escribe encerrando el conjunto entre paréntesis ¢ indicando la carga
negativa como se muestra en la figura adjunta.

« lones poliatémicos
El procedimiento para escribir las formulas de Lewis de iones poliatémicos (dos o mas
atomos), no difiere esencialmente del descripto para escribir las de lag moléculas.

Aniones

El ion hidréxido (OH"), tiene una carga negativa; ¢l atomo de oxigeno tiene seis electrones
de valencia y el del hidrégeno uno, y el namero total de electrones del anién es ocho. Estos elec-
trones, representados mediante simbolos, los distribuimos de manera que haya ocho electrones
alrededor del atomo de oxigeno y dos alrededor del atomo de hidrégeno. El electron que ke con-
fiere la carga al anin estd representado en este ejemplo por un circulo, el del hidrogeno por una
cruz y los del oxigeno mediante puntos. Se encierra el conjunto entre corchetes indicando la
carga negativa como superindice.

Para escribir las estructuras de Lewis de aniones constituidos por mis de dos dtomos, como
por ejemplo el ion nitrato (NO;7), es conveniente seguir los siguientes pasos:

1) Colocar el atomo de nitrégeno en el centro rodeado en forma simétrica por los tres
dtomos de oxigeno (Esquema 1).

2) Considerar el nimero de electrones de valencia de cada dtomo. El dtomo de nitrégeno tiene
cinco electrones de valencia y cada atomo de oxigeno seis. Por tratarse de un anién mono-
valente hay ademas un electron en exceso, que le confiere al anion la carga negativa.

3) Colocar un electrén (mediante un circulo) por cada carga negativa del anion en los ato-
mos de oxigeno, sin que participe en la uni6n con el nitrégeno. En nuestro ejemplo el ion
tiene una sola carga negativa por lo que colocamos un electron del lado externo del oxi-
geno de la derecha. Luego, encerrar el grupo de atomos entre corchetes indicando la carga
del ani6n con un signo (-) como superindice (Esquema 2).
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4) Representar mediante puntos los electrones de valencia del atomo de oxigeno que contie-
ne el electrén en exceso colocado en el paso anterior. En nuestro ejemplo ubicamos los
seis electrones de valencia del oxigeno de la derecha (Esquema 3).

5) Representar con cruces los electrones de valencia del atomo central. De esta forma el
atomo de oxigeno que tiene la carga en exceso completa su octeto v alrededor del atomo
de nitrogeno hay seis electrones, faltandole dos para llegar a los ocho (Esquema 4).

6) Colocar con puntos los electrones de valencia de los atomos de oxigeno restantes, de
manera que con un par electrdnico de uno de ellos se complete el octeto del nifréogeno,
formandose el enlace covalente doble N = Q.

De esta manera obtenemos la estructura de Lewis, donde todos los atomos quedan con
ocho electrones a su alrededor. (Esquema 5).

Cationes

Veamos como se procede para escribir la estructura de Lewis de un catién poliatémico como
por ejemplo, el ion amonio (NH,*). Estd formado por un atomo de nitrégeno, cuatro de hidrd-
geno y tiene una carga positiva. Como el tomo de nitrdgeno tiene cinco electrones externos y
los cuatro tomos de hidrégeno uno cada uno, habria que distribuir nueve electrones de valen-
cia. Sin embargo la carga positiva del ion indica que uno de los dtomos de hidrogeno ha perdi-
do su electron y por lo tanto sélo aportan un electron cada uno de los tres restantes,

Para escribir la estructura de Lewis de este ion podemos seguir la siguiente secuencia:

1) Escribir el atomo de nitrdgeno en el centro rodeado por los cuatro 4tomos de hidrogeno
(Esquema 1),

2) Escribir mediante puntos un electrén por cada uno de los tres dtomos de hidrégeno v luego
encerrar el grupo de dtomos entre corchetes indicando la carga positiva con un signo (+)
como superindice (Esquema 2).

3) Colocar los cinco electrones de valencia del dtomo de nitrdgeno a su alrededor de manera
que complete su octeto. De esta manera quedan ocho electrones alrededor del dtomo de
nitrégeno y dos alrededor de cada dtomo de hidrogeno. (Esquema 3).

+ Hidréxidos

Los hidroxidos son compuestos sdlidos cristalines formados por un catién metalico unido a
aniones hidroxidos y se representan mediante su formula minima.

Para escribir la estructura de Lewis del hidréxido de calcio: Ca(OH),, debemos tener en
cuenta que el reticulo cristalino de este compuesto esta formado por una relacién minima de un
ion Ca?* y dos iones OH".

La estructura de Lewis del hidroxido de calcio se escribe representando el cation Ca2+t
en el centro y a ambos lados los dos aniones hidroxido entre corchetes con su carga como

o " h

xx
O %¥N2O3
Esquema 4

e
] * -
el e
e x e

N0
*e

-t

Esquema 5

Estructura de Lewis del
icn amonio

H

H N H
H

Esquema 1
- H o
H*N*H

Ho

Esquema 2

Hoot
HaNIH
Lo H ]
Esquema 3

2[25;}4] Ca?*

Estructuras de Lewis del
hidroxido de calcio
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Nat | s0s5:0¢ Na*

Estructura de Lewis defl NaySQy

superindice, como se muestra en la figura. También puede escribirse en forma mas simpli-
ficada, indicando el nimero de aniones hidréxido mediante el ndmero 2.

+ Oxesales

Las oxosales son sales oxigenadas que estan formadas por reticulos cristalinos que contie-
nen cationes metalicos y aniones formados por un no metal y oxigeno. Para escribir la estruc-
tura de Lewis de una oxosal debemos tener en cuenta que el metal cede electrones transforman-
dose en un catiom y estos electrones, a S Ve7 SENCIan un AHon.

Para escribir la estructura de Lewis del sulfato de sodio debemos tener en cuenta que la
formula minima de esta oxosal es Na,SO,. Estz formada por una relacidén de 2 cationes
sodio (Na"} y un anion sulfato (SO,42 ).

La estructora de Lewis del sulfato de sodio se eseribe representando el anion sulfato entre
carchetes con su carga comdo superindice y tos dos iones Na™ a ambes lados, como se muestra
en la figura.

Para cscribir a estractura de Lewis del Fe(NO,),, scguiremos los siguienics pasos:

L)Memiﬁcarehmetalyasigmleiascargaspmi&mdemmdeamestadodeoﬂdacién. En
estecompuesﬁoelhiexm,qmﬁ:eselmmt,timeesmdﬁckeoxida{:i{’m+2ykaeseﬁbm&2*.

2 Escribir Ia estructura de Lewis del oxoanién (NO;37) segin los pasos descritos anterior-
mente.

[ 2] =xOx= - B
e N2 O3S

3} Escribir la estructura de Lewis de fa oxosal colocando en la forma mas simtrica posible
los aniones y cationes.

[ 1] =g=ﬂ - 2"" .- =E€.: . B
O:zNzOz| Fe | O:N:Oa

La estructura de Lewis también puede escribirse en forma mas abreviada de la siguiente manera:

2*- | 113 :EZE;M -
Fe' 21 Gar Nz 03|

Le 3
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Resonancia

En ]a estructura de Lewis del didxido de azufre (80,) representada a la derecha, una de as
uniones entre €l dtomo de azufre y el de oxigeno es simple, mientras que la otra es doble. Sin
embargo, datos experimentales de distancia y de energia de enlace sugieren que ambos
enlaces son equivalentes.

La estructura de Lewis propuesta no concuerda con el hecho experimental y por lo tanto no
representa correctamente el enlace en la molécula. Para superar esta dificultad ¥ conservar esta
herramienta sencilla de representacion suelen escribirse dos estructuras de Lewis distintas, conec-
tadas por una flecha de doble sentido donde el enlace simple y el doble estan intercambiados;

2085820 *—» (Q1:35:0:

O bien mediante las formulas desarrolladas:
0—85=0 «=—>» O0=8S—0
Ninguna de las dos estructuras por separado representa el enlace en la molécula de 8Q,, ni

tampoco se trata de un intercambio entre estructuras, sino que se considera que la molécula real
es una combinacion o "hibrido" de ambas a la vez.

Cuando pueden escribirse dos o més estructuras de Lewis para una misma especie, se dice
que existe Tesonancia y esas estructuras se denominan estructuras resonantes,

Para el ion nitrato (NQ;) pueden dibujarse tres estructuras resonantes que difieren en la
posicion del enlace covalente doble:

:08 | [ 0F 7 0t |
= e ar | g s M -, *n %2 on
2iN2D: $OtNI0s :O:NH"-
0 en sus formulas desarvoliadas:

otoo] o de] — A

2025330

Estructura de Lewis
del S 02
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La molécula de benceno, cuya formula molecular es C H,, tiene la estructura de un anillo for-
mado por seis tomos de carbono situados en el mismo plano, con tres dobles ligaduras alternadas
con tres simples. Sin embargo, datos experimentales indican que todos los enlaces entre los ato-
mas de carbono tienen la misma longitud (que es intermedia entre la de uno simple y uno doble).

Es posible escribir dos estructuras de resonancia del benceno, mediante anillos, donde cada
uno de su vértices representa un atomo de carbono unido a un atomo de hidrégeno, con los enla-
ces dobles ubicados en distinte lugar:

H
I N
H\\{CH

Benceno

De esta manera, los seis enlaces entre los 4tomos de carbono pueden considerarse equiva-
lentes.

El ion acetato (CH;COO") también se representa con dos estructuras resonantes, que difie-
ren en la posicion del enlace doble carbono — oxigeno:
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EJERCICIOS

1_ Dadas las siguientes afirmaciones, indicar si son verdaderas o falsas:
a) el enlace covalente se establece entre un elemento metalico ¥ uno no metalico.
b) el enlace covalente simple se produce por un par de electrones compartidos entre dos 4tomos.
c) en una unidn idnica se considera que los cationes y los aniones comparten electrones.

2_ Escribir los simbolos de Lewis de los sigulentes atomos:
a)Al b Cl )P d)Si e)Ne f)Se g) He

3_ Escribir las estructuras de Lewis y las formulas desarroiladas de las siguientes especies:

a) fluoruro de calcio (CaF,) e) sulfuro de sodio (Na,S)
b) tetraclorure de carbono (CCly) f) H;O*
¢) metano (CH,) g) ClO,”

d) amoniaco (NH,)

4_ Ordenar los siguientes enlaces segun su polaridad creciente, indicando sobre qué dtomo esta desplazado el par electronico de la union:
a) O-H by H-F ¢) O-Cl d) H-C

3_ Colocar los siguientes compuestos en orden creciente de carécter i6nico: a) AlF, b) AlBr, c) AlCl,
6_ Indicar cual de los siguientes compuestos es mas polar: a) HCl b) HF c) HBr
7_ Dado el ion sulfato (SO,2):

a) escribir su estructura de Lewis,

b) determinar el ntimero total de electrones.

¢) indicar cual es el nimero total de protones de todos los nucleos del ion,

8_ Completar el siguiente cuadro, en cuyas primeras columnas figuran letras que representan los simbolos de los elementos.

: T
Flemento : Z !Elemento Z | Férmula Estructu.r ade
, Lewis
X 12 Y 9 MgF,
17 T 1

E 8 M 6 0::C:: 0
H 1 ] 33
Q L SiH,
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9  El mimere total de protones presentes en el anién tetratomico formado por los elementos R y T es 40. T pertenece al grupo I6 de
la clasificacién peribdica y la CEE de R es 3s23p#. Escribir la estructura de Eewis del anidm.

10_ Escribir las estructuras de Lewis y las férmulas desarrolladas de las moléculas de las siguientes sustancias:

a) diéxido de carbono {CO,) d} trioxido de dicloro (C1,04)
b) etileno (C,H,) e) pentéxido de difosforo (P,05)
¢) amoniace (NH,) f) sulfuro de litto (Li,S}
11_ Escribir la estructura de Lewis de los iones siguientes:
a) ion amonio (NH4") d) ion nitrato (NG}
b) ion ortofosfato (PO43") e) ion carbonato (CO42-)

¢} ion perclorato (C1047)

12_ Escribir las estructuras de Lewis y las formulas desarrolladas de las moléculas o unidades formula correspondientes a las siguientes
sustancias, indicando el tipe de enlace:
a) HNO;, b) H,80, c) HC1O; d) 11,PO, e) H,CO,
£y K,S04 g) CaCO, hy KClO, 1) Bay(PO,), j) MgS0,4

13_ Dadas las siguientes especies, escribir sus estructuras de Lewis, y discutir la validez de la regla del octeto.

14_ Escribir estructuras de resonancia para las siguientes especies:
a) Og b) SO c)NO,” d)C0O,2- ) HCOO"

15_ Escribir los nombres de las sales formadas por los cationes que figuran en cada columna con los aniones que figuran en cada fila.
Utilizar el Apéndice de este Capitulo.

K* | ca | N | Fe*

cr 1 2 | 3| 4
Br 5 6 7 .
s 9 | w0 | 11| 12
NO, 13 | 14 | 15| 16

50, 17 18 19 | 20
SO 21 22 23 | 24

10 25 26 | 27 | 28
BrO,” 29 30 F 31 | 32

A0S 33 | 34 | 35 | 36
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APENDICE DEL CAPITULO 5

Formulas y Nomenclatura de Compuestos Inorganicos

El lenguaje de 12 Quimica es una forma de expresion especial que consiste en una serie de procedimientos légicos y sistematicos para
nombrar y escribir los compuestos, de forma tal que la relacién entre el nombre, la composicion y por ende la estructura de cada especie
quimica esté perfectamente definida.

+ Numeros de oxidacion

El nimero de oxidacion es un nimero, positivo o negativo, que se asigna a cada uno de los dtomos de los elementos que forman un
compuesto. Este numero representa la carga que adquiriria un dtomo si en cada una de las uniones, se le asignaran los electrones de la
unidn al atomo mas electronegativo. Una serie de gjemplos sencillos puede ayudar a interpretar este coneepto;

* En la sustancia elemental hidrégeno, dos dtomos de H estin unidos covalentemente para formar H,. El par de electrones de 1a unién
esta igualmente atraido por ambos atomos, ya que son iguales y por ende tienen la misma electronegatividad. En este caso, el niime-
ro de oxidacion de cada dtomo de H sera cero.

He*H
* En la sustancia amoniaco (NH,), el N se une covalentemente a tres dtomos de H, vy la estructura de Lewis puede ser representada
como sigue:
H
L] ]
H:NtH
L]

Podemos apreciar que el nitrégeno completa su octeto electrénico, compartiendo tres electrones, uno con cada atomo de hidrégeno.
Si asignamos los electrones de cada unién al 4tomo mas electronegativo de los dos (el N), éste tltimo quedaria con una carga for-
mal de -3. Cada dtomo de H, por otra parte, quedaria con una carga formal de +1 (ya que los electrones de la unién se asignarian al
N). Es importante sefialar que el atomo de N posee otro par de electrones, que no participan de la unién en este compuesto. Esfos
electrones, entonces, no influyen en la asignacion del nimero de oxidacion, Por lo tanto, el nimero de oxidacién del nitrégeno es
(-3) v el de cada hidrogeno es (+1)

* El oxido de sodio Na,O es un compuesto ionico que contiene oxigeno. Si analizamos su estructura de Lewis, podemos observar que
esta formado por dos iones Na™ y el ion 6xido (0?7). El nimero de oxidacién del O es -2 y ¢l de cada sodio serd -+1. En este caso,
como se trata de una sustancia idnica, la asignacion del niimero de oxidacion es mas directa.

. 2-
2 Na+[20 H

-

* Dado que ¢l elemento mas electronegativo es el flior, cuando el oxigeno se halla unido al flior los electrones del enlace deben ser
asignados a este tltimo. Veamos la estructura de Lewis de un 6xido de fliior comao el OF,, en la cual el oxigeno tiende a ceder un
electron a cada atomo de flior.
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Resulta entonces que el nimero de oxidacion de oxigeno es +2: mientras que el del flor es -1.

« Existen sustancias llamadas peréxidos, que se caracterizan por tener 2 atomos de oxigeno enlazados covalentemente. El perdxido de
hidrogeno es conocido como agua oxigenada. Los perdxidos pueden ser covalentes o idnicos. Si analizamos la estructura de Lewis
del peroxido de hidrogeno (H,0,):

En esta estructura cada dtomo de oxigeno tiende a "captar” un electrén de cada atomo de hidrégeno, por lo cual su nimero de oxi-
dacién es -1. E! par compartido entre los dos atomos de oxigeno no se considera, ya que la diferencia de electronegatividad entre
ellos es cero.

Para los casos simples tratados en este texto, el niimero de oxidacion y el estado de oxidacién (que se representa con un name-
ro romano) son iguales.

Existen algunas reglas sencillas para su asignacion:

1- El nimero de oxidacién de un elemento en una sustancia elemental es cero.
Ejemplo: Na, Li, Cu, O,, O, Fy, Cl,

5- El dtomo de fliior tiene un nimero de oxidacién -1 en todos sus compuestos.
Ejemplo: HF, NaF, CaF,

3- El atomo de oxigeno tiene un nimero de oxidacion -2, excepto cuando se une al flior, y en los peroxidos.
Ejemplo: H,O, CaO

4- E! dtomo de hidrogeno tiene un numero de oxidacidn +1 en la mayoria de sus compuestos, excepto cuando se une a iones metdli-
cos para formar hidruros, en cuyo caso su nimero de oxidacion es -1.
Ejemplo: HCI, H,0

5_ Los atomos de los metales alcalinos (Grupo 1) presentan en sus compuestos nimero de oxidacion +1 y los atomos de los metales
alcalinotérreos (Grupo 2) presentan niimero de oxidacion +2.
Ejemplo: NaCl, Na,S0,, KBr, CaCl,, CaSQO,, BaBr,

6- Los atomos de los clementos Cl, Br y I tienen nimero de oxidacion -1 en los compuestos binarios (como el NaCl, KI, CaBr,). En
los compuestos ternarios estos atomos pueden presentar nimeros de oxidacién +1, +3, +5 y +7.
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7- Los nlimeros de oxidacion de los restantes dtomos que forman un compuesto se obtienen teniendo en cuenta que:

* La suma de los niimeros de oxidacion de todos los dtomos en una molécula neutra es 0. Este concepto se aplica también a las
unidades neutras en general (compuestos i6nicos ademas de covalentes).
Como ejemplo, pedemos calcular el nimero de oxidacion del 4tomo de S en el compuesto H,SO,.
Como la molécula es neutra, la suma de los niimeros de oxidacién de todos los dtomos debe ser 0-
N°Ox (8) +4(-2) + 2 (+1) = 0, y por lo tanto el nimero de oxidacién del S es +6

+ La suma de los numeros de oxidacion de todos los dtomos en una especie ionica es igual a la carga del ion.
Para la especie i6nica NO;”, 1a suma en cuestién debe ser igual a -1 (que es la carga del ion):
N*Ox (N) +3 (-2) = -1, y por lo tanto el niimero de oxidacion del N es +5

NOMENCLATURA DE LOS COMPUESTOS QUIMICOS

Si bien desde hace afios la IUPAC recomienda el uso de su sistema, que ha sido internacionalmente adoptado, presentaremos, en algunos
casos, nombres que para muchos compuestos siguen siendo de uso comun, A continuacion, explicaremos los tipos de compuestos bésicos, y
presentaremos tablas para ejemplificar los nombres de los distintos tipos de compuestos.

Especies monoatémicas

Las especies monoatdmicas, como cationes metdlicos o aniones no metalicos se nombran anteponiendo la palabra ion al nombre
del elemento. Los cationes metalicos de los Grupos 1 y 2, como por ejemplo el K*, se nombran anteponiendo el término ion (ion pota-
sio en este ejemplo). Cuando el metal tiene m4s de un niimero de oxidacién, la nomenclatura antigua utilizaba las terminaciones “-0s0” &
“-ico” para indicar, respectivamente, el uso del menor o del mayor estado de oxidacion (por ejemplo, Fe2* ion ferroso, y Fe3* ion férri-
¢o). IUPAC recomienda el uso de nameros romanos que se colocan entre parentesis luego del nombre del metal, para indicar el esta-
do de oxidacion. Asi en el ejemplo anterior, Fe2* es el ion hierro (II) y Fe3* s el ion hierro (III). Cuando existe un Unico estado de
oxidacién, no se lo indica con numero romano; asi, el ion Na* se nombra como ion sodio.

Los aniones monoatémicos formados por no metales se nombran utilizando la terminacién “-uro” (Br™: bromuro, H™: hidruro, $2-;
sulfuro).

Compuestos binarios

Los compuestos binarios son aqueilos formados por dos tipos distintos de atomos. Basicamente, se agrupan en:

Hidruros metalicos: compuestos formados por un metal (que denotaremos M) e hidrogeno, en los cuales el nimero de oxidacién del
atomo de H es -1. Contienen siempre un 4tomo del elemento metélico, y uno o varios atomos de H. Se nombran como hidruros de metal,
y ¢l estado de oxidacién del metal (m) se coloca entre paréntesis, con mimeros romanos.
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Compuestos Formula Nombre
hidruroe de metal
General | MH, hidruro de metal (m)
NaH hidruro de sodio
Hidruros metilicos CaH, hidruro de calcio
Ejemplos | PbH, | hidruro de plome (IV)
FeH, | hidruro de hierro (11)
FeH; | hidruro de hierro (1)

Hidruros no metalicos: compuestos formados por un no metal (que denotaremos X) ¢ hidrégeno. Se conocen en general con el nombre
de hidracidos (nombre que deriva de ciertas propiedades quimicas comunes). E1 H,0, que no esta incluida en la tabla posterior, puede con-
siderarse formalmente también un hidruro no metalico, El amoniaco (NH,) es otro ejemplo de un compuesto binarie de hidrégeno que se
conoce por su nombre comiin. En estos compuestos, el estado de oxidacion del atomo de H es +1.

Compuestos Férmula Nombre Nombre comiin
General | H,X | nometaluro de hidrogeno | dcido no metathidrico
Hidruros no HF floruro de hildr('?geno é'()ifio ﬂuorh'idrlico
metalicos . HCI cloruro de h}dr:')geno 2}61'd0 clorh}drllco
(hidricidos) Ejemplos | 1,5 sulfgro de hidrogeno acido sutthidrico
H,Se seleniuro de hidrdgeno acido selenhidrico
H;Te telururo de hidrogeno acido telurhidrico

Nota: los nombres comunes indicados para los hidracidos corresponden a los compuestos disueltos en agua; se los ha detallado porque
son de uso muy comin; los compuestos puros (gascosos en condiciones ambientales) se nombran como “nometaluros” de hidrégeno.

Oxidos: compuestos binarios que contienen oxigeno, en el cual el atomo de oxigeno tiene niimero de oxidacion -2. Los compuestos bina-
rios de oxigeno se nombran siempre como dxidos, utilizando niimeros romanos para indicar el estado de oxidacion del metal. Recordemos
que cuando el metal presenta un Gnico estado de oxidacion, éste no se especifica.

En los 6xidos no metilicos, también se utiliza la nomenclatura conocida como por atomicidad (o sea, el nombre del compuesto indica el
namero de atomos de cada clemento que lo forman).

Compuestos Férmula Nombre
oxido de metal
General | MO, dxido de metal (m)
A . K,O oxido de potasio
Oxides metilicos Cu.0 | oxido de cobre (I)
Ejemplos | CuQ | dxido de cobre (1)
NiQ | oxido de niquel (11)
Ni,y0); § 6xido de niquel (IIT)
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Compuestos

Férmula

Nombre

Oxidos no
metalicos

General

X0,

oxido de no metal (n)

mono, di, etc, 6xido de

dinometat

Ejemplos

30

oxido de azufre (IT)
monoxido de azufre

ChL0,

oxido de cloro (11I)
tridxido de dicloro

Cl,0;

oxido de cloro (V)
pentdxido de dicloro

CLL,O,

Oxido de cloro (V1i)
pentoxido de dicloro

N0,

oxido de nitrogeno (111)

tridoxido de dinitrogeno

Sales Binarias: estin formadas por un elemento metalico (que forma un catién
cos tipicos. Se nombran como “nometalure” de metal, indicando el estado de oxidacion del metal con nlimeros romanos.
También se puede utilizar el sistema de nomenclatura por atomicidad (gj: CoCls: tricloruro de cobalto).

)y un elemento no metélico (anion). Son compuestos ioni-

Compuestos Férmula Nombre
nometiluro de metal
General | M,X, nometaluro de metal (m)
NaCl cloruro de sodio
Sales binarias CaBr, bromuro de caic.io
Ejemplos K,8 sulfure de potasio
CoS sulfuro de cobalto (11)
Cos5, sulfurc de cobalto (11T
PbBr, bromuro de plomo (1)

Compuestos ternarios

Los compuestos ternarios son aquellos formados por tres atomos distintos. Basicamente, se agripan en:

Hidroéxidos: Son compuestos ionicos, formados por un metal y el anién QH™,
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Compuestos Férmula Nembre
hidréxido de metal

General | M{OH),

hidréxido de metal (m)
NaOH hidrdoxido de sodio
Fe(OH): hidroxido de hierro (1I)
Hidréxidos Fe(OH): | hidréxido de hierro (I11)

Ejemplos ; : »
Sr{OH) hidréxido de estroncio

PH{OH); hidréxido de plomo (ID)
Pb{OH)4 hidréxido de plomo (TV)

Oxodacidos: Son compuestos covalentes, formados por un no metal, hidrogeno y oxigeno. La nomenclatura comtn, que continua siendo
muy utilizada, los nombra como éacidos, ¢ indica el estado de oxidacion del no metal utilizando las terminaciones -0so € -ico, para el menor
y el mayor namero de oxidacion, respectivamente. En el caso de los halogenos Cl, Bry I, que pueden presentar estados de oxidacién +1,
+3, +5 y +7, esto se indica utilizando prefijos y sufijos (hipo/-0s0, -0s0, -ico, per/ico).

Compuestos Formula Nombre
4cido nometélico
General | HaXOn | 4.i40 nometalosofico

H,CO; acido carbbnico
HCIO acido hipocloroso
HCIO, gcido cloroso
HCIO, acido clorico
HCIO, acido perclérico

Oxodcid .
sodcidos | Ejemplos H,80,4 acido sulfuroso

H,.80, acido sulfirico

HNO, acido nitroso
HNO, acido nitrico
H;POy 4cido fosforico

Oxosales: Son compuestos ionicos, formados por un catién metalico y un anién que contiene oxigeno y un elemento no metalico {oxoa-
nién). La nomenclatura comin las nombra como derivadas del oxoacido correspondiente, cambiando las terminaciones de la siguiente
forma: si el no metal presenta su menor nHMero de oxidacion (o sea, el acido se nombra con la terminacion -0so), la sal se nombra con la
terminacion -ito; en cambio, si el no metal presenta su mayor ntmero de oxidacion (el 4cido se nombra con la terminacion -ico), la sal se
nombra con la terminacién -ato. El nimero de oxidacién del metal se indica, como ya se indicé en otros compuestos, con nameros roma-

nos entre paréntesis.
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Compuesios Formula Nombre
General | M, (XO.),, | nometalito/ato de metal (m)
Na,CO; carbonato de sodio
Na,S50; sulfito de sodio
KCIO hipoclorito de sodio
KCIO, clorito de potasio
Oxosales Ejemplos KC104 perclorato de potasio
Ca(lO,)- periodato de calcio
Ni(NO;); nitrito de niquel (1H)
PbSO, sulfato de plomo (11)
PB{(S0,). sulfato de plome (1V)
FePO, (orto) fosfato de hierro (I11)

Hidrégenosales (sales acidas): Son compuestos ionicos formados por un cation metilico y un anién que contiene un no metal e hidrége-
no. Se las nombra utilizando la terminacién -uro (similar al caso de las sales binarias), agregando la palabra "hidrogeno” para indicar que
el anion contiene hidrégeno; ¢l estado de oxidacion del cation metdlico se indica con nimeros romanos entre paréntesis.

Compuestos Formula Nombre
General | M{HX),, nometaluro de metal (m)
- NaHS hidrégenosulfuro de sodio
Hidrégenosales

, \ Fe(HS), hidrogenosulfuro de hierro (11)
(sales dcidas) | Ejemplos Sr{HSe), | hidrogenoseleniuro de estroncio
Pb(HSe)s | hidrégenoseleniuro de plomo (1V)

- Compuestos cuaternarios

Son compuestos formados por atomos de cuatro elementos distintos.

Hidrogenooxosales o sales acidas: Son compuestos iénicos formados por un catién metélico v un anién que contiene un no metal, oxi- -

geno ¢ hidrogeno. La forma de nombrar este tipo de compuestos es similar a la utilizada para nombrar a las oxosales, pero agregando la
palabra "hidrogeno”.

Enlaces Quimicos
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Compuestos Férmula Nombre

General | M, (H,XO0,), hldrog(;e:m:zta(ﬁl‘l)ltolato

LiHCO, hidrogenocarbonato de litio
Hidrogencoxosales LiHS0O; hidrogenosulfito de litio
(sales Acidas) Ca(HS0,)» hidrogenosulfato de calcio

Ejemplos i Hse0,), hidrogenoseleniato de niquel (111)

Fe,{HPQ,); [ hidrogeno (orto) fosfato de hierro (1T)
Fe(H.PO,)> | dihidrogeno {orto) fosfato de hierro (11)

Escritura de la formula de los compuestos quimicos

En esta seccion daremos algunos ejemplos de cémo escribir las formulas de diferentes compuestos quimicos en forma sistematica, dado
su nombre.

Sales binarias:

Para escribir la formula empirica del cloruro de magnesio debemos proceder de la siguiente manera:
a) colocar los simbolos de los elementos, ubicando siempre primero al ms electropositivo. Para nuestro ejemplo, es: MgCl.
b) indicar (por comodidad) los nimeros de oxidacion de los elementos involucrados:

+ 2 -1
Mg Cl
¢) colocar los subindices necesarios para cada elemento (los que indicarin cudntos dtomos de cada elemento estan presentes en la for-
mula) de manera que la especie resultante sea neutra: en este ejemplo, MgCl,.

Hidroxidos:

La férmula de cualquier hidroxido se obtiene a partir de colocar tantos iones hidréxido como indique el numero de oxidacién del metal.
Si el metal posee mas de un nimero de oxidacion, éste debe indicarse con nimeros romanos entre paréntesis. Asi, por ejemplo, el hidro-
xido de cinc se representa Zn(OH),, y el hidréxido de hierro (111} se formula Fe(OH) 3.

En el hidréxido de potasio, como el estado de oxidacion del potasio es +1, es necesario s6lo un ion hidréxido. Cuando ocurre esto Gltimo,
no se debe encerrar entre paréntesis al ion hidréxido, y la férmula se escribe KOH.

Oxoacidos:

Hemos descrito que la frmula general de estos compuestos es H,XO,. Existen oxoacidos donde el subindice correspondiente al elemen-
to no metilico (X) no es uno, pero no los trataremos aqui.

Los subindices sefialados con las letras a y b, pueden obtenerse a partir de conocer ciertas reglas.

Consideremos el acido carboénico. Su nombre indica que es un oxodcido que contiene al elemento carbono, ademas de hidrogeno y oxigeno.
Los numeros de oxidacion son: para el hidrogeno +1, para el carbono +4, y finalmente -2 para el oxigeno.
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Ordenando a los elementos de acuerdo a su electronegatividad creciente y consignando los nimeros de oxidacién de los elementos, tenemos:

+1 +4 -2

Ha COy

Si bien existen excepciones, el valor de b resultara ser el menor niimero que al muftiplicar por dos (valor absoluto del ndmero de oxida-
cion del oxigeno), permita obtener un valor mayor a cuatro (valor absoluto del nimero de oxidacién del carbono}. En este caso ese niime-
ro es tres, con lo que resulta:

+1 44 .2

Ha COS

Recordando que se trata de una unidad neutra el valor correspondiente de a debe ser dos, ya que el namero de oxidacién de H es +1, con
lo cual tenemos:

Si consideramos los oxodcidos del nitrégeno, debemos tener en cuenta que el nitrégeno presenta varios nimeros de oxidacion positivos
pero para los oxoacidos mas cornunes, se tienen en cuenta los niimeros +3 y +5.

Para el dcido nitroso, su férmula resulta ser HNO,. ya que dos es el menor nimero que, al multiplicar por el valor absoluto del niimero
de oxidacion del oxigeno, supera a tres que es el valor absoluto del ntimero de oxidacién del nitrogeno.

Similarmente, la formula del 4cido nitrico es HNO3, ya que ta menor cantidad de dtomos de oxigeno es tres, debido que al muitiplicar por
tres el valor absoluto del nimero de oxidacién del oxigeno (2), se obtiene seis, valor que supera al nimero de oxidacion del nitrégeno,
que €s cinco en este compuesto.

Sales derivadas de oxoacidos, u oxosales:
Para escribir las formulas correspondientes a las oxosales, las reglas generales a seguir son semejantes a las utilizadas para escribir las for-
mulas de los oxodcidos, a partir de sus nombres.

Nombre de 1a sal: sulfato de bario.
Elementos constitutivos: bario, azufre y oxigeno, por lo cual en primer lugar podemos escribir Ba, S, O, respetando 1a electronegatividad
creciente.

Enlaces Quimicos
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A continuacion, asignamos los numeros de oxidacién. Para el bario, +2, para el oxigeno -2,y para el azufre +6, ya que en las reglas para
nombrar a este tipo de sustancias, el sufijo "ato” no sélo implica presencia de oxigeno, sino que también hace referencia al mayor nume-
ro de oxidacidn.

Resulta evidente que el menor niimero que al multiplicar por dos supera seis es cuatro, con lo cual la carga del oxoanion resulta ser 2-.
Por este motivo solo se necesita un cation Ba2*, para que la unidad sea neutra.

+2 +8 2

BaSO.

Si en lugar de bario se trabaja con la sal de sodio, variard el namero de iones sodio que se necesitan. Asi, el sulfato de sodio contiene dos
iones sodio, ya que son necesarios dos cationes sodio por cada anién sulfato.
La formula de esta sal es:

+1 +6-2

Na. SO,

En el sulfato de aluminio, los elementos son AL, S y O.

Y a hemos sefialado que la carga del anién sulfato es 2-, y la carga del cation aluminio es 3+. Eneste ejemplo, se necesitan dos cationes
aluminio v tres aniones sulfato, para que la unidad resulte neutra. Por lo tanto, la formula buscada es:

Alo(SO4)
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1. INTRODUCCION

En este capitulo estudiaremos la
forma que tienen las moléculas,
para explicar fenémenos macros-
copicos a partir de modelos a
nivel molecular.

Muchas de las propiedades fisicas y quimicas que presentan las sustancias moleculares
dependen de 1a forma que tienen sus moléculas. A través del conocimiento de la geometria
molecular es posible explicar y hasta predecir el comportamiento de las sustancias.

Para representar las moléculas se suelen utilizar modelos moleculares, en los cuales los
atomos de los distintos elementos que las forman se ubican en el espacio representados por esfe-
ras de distinto tamafio, Los modelos moleculares mas comunes son dos:

+ Modelo de esferas y varillas
En este modelo se representan los dtomos con esferas y los enlaces mediante varillas.
Si bien no se adecuan a la realidad, pues no representan correctamente las formas molecula-
res, son Gtiles para visualizar las uniones entre los dtomos y los angulos que forman.

» Modelo de nubes interpenetradas o0 modelo compacto
En este modelo los 4tomos se representan mediante esferas como si fueran nubes que
se superponen entre si, proporcionando una idea mas apropiada de la forma de las molé-
culas. Las dimensiones de los 4tomos y las distancias entre ellos estdn en escala. Sin
embargo, con este modelo no se distinguen claramente los dngulos que forman las unio-
nes, especialmente en las moléculas mas complejas.
La molécula de metano (CH,) representada por ambos modelos es:

|
H '-—(ll wome
H
formula estructural modelo esfera - varilla modelo esferas

interpenetradas
Distintas maneras de representar la molecula de metano

2. LA FORMA DE LAS MOLECULAS

A
&
) 4 X

anguio de enlace

Las distintas formas geométricas que presentan las moléculas en el espacio, estan determi-
nadas por la posicién relativa de los nicleos de sus dtomos. Si bien existe un gran mimero de
sustancias, sus moléculas pueden representarse mediante una reducida cantidad de formas
geométricas basicas.

Consideraremos, en principio, las moléculas del tipo AX donde A representa un atomo
central, rodeado por n atomos (X) periféricos iguales. Estos 4tomos se ubican en el espacio
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ocupando distintas posiciones alrededor del atomo central. Los 4tomos periféricos forman
determinados angulos con vértice en el 4tomo central, denominados dngulos de enlace,

A continuacién, analizaremos las distintas formas que pueden tener las moléculas en el espa-
cio, utilizando los modelos de esferas y varillas para visualizar los dngulos de enlace, conside-
rando las moléculas mas sencillas.

* Moléculas lineales
Estas moléculas estan formadas por dos o tres dtomos que estan situados en una linea
recta y la forma geométrica se llama lineal. Son moléculas del tipo AX 0 AX,. Como las
primeras estan constituidas por sélo dos dtomos, la tnica posibilidad es que sean linea-
les, mientras que en las del tipo AX,, el dngulo de enlace es 180°.

* Moléculas anguiares
Son moléculas triatomicas del tipo AX,, donde los tres dtomos estan dispuestos sobre
un misme plano formando un dngulo de enlace menor que 180°. Los tres 4tomos no se
hallan en linea recta y la forma geométrica de la molécula se denomina angular.

* Moléculas triangulares

Estas moléculas estdn constituidas por cuatro dtomos, es decir
son del tipo AX;. En ellas, el dtomo central se halia en el cen-
tro de un tridngulo equildtero, en cuyos vértices se ubican los

tres atomos periféricos.
Los cuatro dtomos estdn en el mismo plane y como el triangulo
es equildtero, los tres dngulos de enlace son de 120°. Esta forma

geométrica se llama plana triangular, o simplemente triangular.

» Moléculas tetraédricas

Son moléculas pentatomicas, del tipo AX,, en las cuales los cua-
tro atomos periféricos se sitian alrededor del atomo central, ocupan-
do los vértices de un tetraedro regular, que es una piramide de cuatro

caras iguales, cada una de las cuales es un tridngulo equilatero,
En estas moléculas, el dtomo central se ubica en el centro del te-
traedro y los 4tomos periféricos en sus vértices, formando cuatro an-
gulos de enlace de 109,5°. La forma de estas moléculas se denomina tetraédrica,

* Moléculas piramidales
Estas moléculas estan formadas por cuatro 4tomos (AX;) y cons-
tituyen una variante de las tetraédricas, con forma de piramide. La
pirimide no es regular y en estas moléculas el atomo central se
encuentra en el vértice de la pirdmide y no en su centro. La geo-
metria de estas moléculas recibe el nombre de piramidal.

molécula lineal

molécula angular

molécula triangular

molécula tetraddrica

molécula piramidal

La Forma de las Moléculas y sus Interacciones
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La Teoria de Repulsién de los Pares Electrénicos
de Valencia

Para determinar la forma de las moléculas es necesario conocer la ubicacion de los atomos
en el espacio alrededor del atomo central y por lo tanto sus angulos de enlace. La magnitud de
estos angulos depende de la naturaleza de los atomos que los forman y de los clectrones de
valencia que rodean al nicleo del atomo central. Entre los electrones de valencia se ejercen
fuerzas de repulsion, que influyen sobre los dngulos de enlace y por lo tanto sobre la forma de
las moléculas. Para lograr la maxima estabilidad en la molécula, los angulos de enlace deben
ser tales que la repulsion entre los electrones de valencia sea minima.

La idea de establecer una correlacion entre la geometria de una molécula y el numero de
electrones de valencia fue presentada por primera vez en 1940 por N. Sidgwick y H. Powell. En
1957 R. . Gillespie y R. S. Nyholm refinaron el concepto construyendo una teoria detallada que
permitia elegir, entre varias alternativas geométricas, la mas adecuada para una molécula deter-
minada, que se denomind Teoria de la Repulsion de los Pares Electrénicos de Valencia
(TRePEV).

Las postulados fundamentales de esta teoria son los signientes:

a) En las moléculas o iones poliatémicos, los electrones enlazantes se distribuyen de a pares
alrededor del dtomo central. Si el dtomo central tiene paves de electrones libres (no
enlazados, o no compartidos), éstos también se ubican a su alrededor.

b) Debido a que los pares de electrones se repelen entre si, ocupan en el espacio las posiciones
que se encuentren a la mayor distancia posible, para reduciy a un minimo la repulsion.

¢) La nube electronica de los pares libres es de mayor tamaiio que la de los pares enlazados.

d) Para describir la geometria de una molécula, se considera que el efecto que producen
dos o tres pares compartidos en un enlace, es equivalente al de un tmico par compartido.
(un enlace doble o triple es equivalente a uno simple)

La idea central de esta teoria es que los electrones se orientan en el espacio de tal manera
que la distancia entre ellos sea mixima, reduciendo a un minimo la repulsién entre las nubes
elecirénicas. De este modo, se logra la disposicion mas estable y queda determinada la forma
geométrica de la molécula.

Mediante esta teoria se puede predecir la forma de las moléculas de manera sencilla, tenien-
do en cuenta la distribucion de los electrones periféricos que rodean al itomo central. Ademas,
es necesario distingnir en el dtomo central los pares libres de los pares compartidos, ya que
influyen de distinta manera sobre la forma de la molécula.
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Moléculas sin pares de electrones libres alrededor del
atomo central

La forma de estas moléculas, en las que el dtomo central comparte todos sus electrones exter-
nos con los atomos que lo rodean, depende del numero de pares de electrones compartidos.
Consideraremos las moléculas del tipo AX,, en las que el dtomo central (A) comparte dos, tres,
o cuatro pares de electrones con los dtomos periféricos X, formando enlaces covalentes,

* Moléculas del tipo AX

Se trata de moléculas diatdmicas que pueden estar formadas por atomos iguales, como
la molécula de Cl,, o distintos como la de HCl. Como estas moléculas solo tienen dos ato-

mos ¢stos se hallan uno al lado del otre y ambos niclees determinan una recta, En con-
secuencia estas moléculas son lineales.

* Moléculas del tipo AX,

Un gjemple de estas moléculas son las del cloruro de berilio (BeCl,). La estructura de
Lewis del BeCl, nos indica que el atomo central (Be) tiene dos electrones de valencia,
comparte un par de electrones con cada atomo de cloro y no tiene pares libres.

Segin la TRePEV, para evitar una zona de alta densidad electrénica proxima al tomo
central, que provocaria la repulsion de los pares electronicos, éstos deben situarse lo mds
alejados posible unos de otros. Esto se logra si los tres 4tomos se ubican en linea recta, for-
mando un angulo de 180°. Asi, la molécula resultante ¢s lineal.

En las figuras siguientes representamos la molécula de BeCl,, mediante el modelo de
esferas y varillas y el modelo compacto.

Modelos moleculares del BeCl,

Otro ejemplo es la molécula de didxido de carbono (CO,), en la que el dtomo de
carbono es el central. Como 1o indica su estructura de Lewis, el atomo de carbono
comparte dos pares de electrones con los 4tomos de oxigeno.

¥ -

La teoria predice eficazmente la forma lineal de esta molécula suponiendo que el compor-
tamiento de los dos pares compartidos es similar al de un tnico par.

¢ 2Besds

Estructura de Lewis de Ja
molécula de cloruro de berilio

La Forma de las Moléculas y sus Interacciones
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Esfructura de Lewis de la
molécula de metano

» Moléculas del tipo AX,

En la estructura de Lewis del tricloruro de boro (BCls), podemos observar que
hay tres enlaces covalentes simples B-Cl y el dtomo central (B) no tiene electrones
no enlazados.

Para que la repulsion electronica sea minima, los tres enlaces covalentes deben orien-
tarse hacia los vértices de un triangulo equilatero, con el dtomo de boro situado en su cen-
tro. De esta manera, la molécula logra su maxima estabilidad y la forma geométrica resul-
tante es triangular. En ella, los cuatro atomos estan ubicados en un mismo plano y los
angulos de enlace, con vértice en el boro, son de 120°.

J
Modelos moleculares del BCl3

Otro ejemplo de esta forma geométrica es la del ion nitrato: NO5™. La estructura
de Lewis de este ion indica que el nitrogeno esta unido a tres dtomos de oxigeno y no tiene
pares libres. Por lo tanto, podemos predecir que su forma es triangular como la del BCls,
con 4ngulos de enlace de 120°.

+ Moléculas del tipo AX,
En la molécula de metano (CHy) el dtomo de carbono (central) estd unido a los atomos
de hidrogene por cuatro pares electrénicos, formando cuatro enlaces covalentes simples.
Para lograr la minima repulsion, los pares de electrones enlazados se orientan en el
espacio hacia los vértices de un tetraedro regular, donde se ubican los atomos de hidro-
geno. Fn el centro del tetraedro se halla el d4toma de carbono, de modo que la molécula
de metano tiene forma geométrica tetraédrica. Las cuatro uniones son equivalentes y los
angulos de enlace H-C-H son de 109,5° cada une.

Modelos molecufares del CHy
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Iones poliatémicos como el ion amonio {NH,*), o el sulfato 80,42, en los que el dtomo central
estd unido a cuatro dtomos iguales por enlaces covalentes, también tienen forma tetraédrica.

»e 2_
H + 108
b L) " .
HENSH t08 510
e -8 L 1] [ 1]
H -0}
ion amonio ion sulfato

Moléculas con pares de electrones libres alrededor.del
atomo central

Existen moléculas del tipo AX, y AX; y también iones poliatomicos, en los cuales el 4tomo
central tiene uno o més pares clectronicos libres. La TRePEV también es eficaz para predecir
la forma geométrica de estas moléculas o iones, teniendo en cuenta que los pares electronicos
no son todos equivalentes, debido a Ia presencia de pares libres.

» Moléculas del tipo AX, o e we
En la estructura de Lewis de ia molécula de cloruro de estafio (i) SnCl, podemos HN R EINE:
observar que el dtomo de estafio, que tiene cuatro electrones de valencia, comparte un par hie o
de electrones con cada atomo de cloro ¥ tiene un par sin compartir. Estructura de Lewis de la
Segiin la TRePEYV, los tres pares de electrones que rodean al 4tomo de Sn (dos pares molécula de cloruro de estafio (1f)

de enlace y un par no enlazado), deberian orientarse en un plano hacia los vértices de
un triangulo equilitero, en cuyo centro se ubicaria el tomo de Sn. Los tres atomos que
forman la molécula de SnCl, se encontrarian en un plano, formando una molécula angu-
lar con 4ngulo de enlace de 120°. Sin embargo, medidas experimentales indican que el
angulo de enlace es menor que 120°. Esto se explica porque el par de electrones no com-
partidos se encuentra finicamente bajo la influencia del nicleo del dtomo de estafio, mien-
tras que los pares compartidos se hallan bajo la influencia de los ntcleos de estafio y de
cloro. La nube electrénica del par no enlazado ocupa mayor volumen que la de los pares
enlazados, causando una mayor repulsion. Esto provoca un acercamiento entre [os 4tomos
de cloro, reduciendo el angulo de enlace, que resulta ligeramente menor que 120°.

Efecto del par de electrones
libres sobre la geometria de Ia
molecuta de SncCli,

Modelo molecular del SnCI2
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Estructura de Lewis de la
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Orientacion de los enlaces y de
los pares de efectrones libres en

la molécula de agua
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Estructura de Lewis de la
molécula de amoniaco

Algo similar ocurre con la molécula de SO,, en la que el atomo de azufre esta unido a
dos atomos de oxigeno por un enlace covalente simple y uno doble y tiene un par de elec-
trones libres. Los tres pares de electrones se distribuyen sobre los vértices de un tridngu-
lo equildtero. Por consiguiente, su forma geométrica es angular pero su angulo de enlace
es algo menor que 120°, por el efecto que produce el par de electrones no enlazados.

El fon nitrito NO,™ también tiene forma angular con angulo de enlace poco menor
que 120°.

La molécula de agua (H,0) es también del tipo AX,, pero en ella el oxigeno (atomo
central) tiene dos pares de electrones compartidos con los atomos de hidrogeno y dos
pares libres. De acuerdo con la TRePEV, los cuatro pares de electrones deben dirigirse
hacia los vértices de un tetraedro regular con el atomo de oxigeno en su centro y angulos
de enlace de 109,5°. Los tres atomos estan en un plano, y la molécula es angular. Sin
embargo, el valor del angulo de enlace obtenido en forma experimental para la molécula
de agua es de 104,5°. Este valor menor que 109,5°, se explica al igual que en la molécu-
la de SnCl,, por la influencia de los pares libres. Como en esta molécula hay dos pares de
electrones libres, la repulsion electronica es ain mayor que en la molécula de SnCl, lo
que produce una reduccion mas acentuada del angulo de enlace. En las figuras siguientes
representamos la molécula de agua mediante el modelo de esferas y varillas y el modelo
compacto, orientados de igual manera en el espacio.

Modelos moleculares del agua

Esta misma forma la presentan los iones poliatémicos del tipo [AX,]" como el ion amido
(NH,") en el cual el atomo de nitrdgeno presenta dos pares de electrones no enlazados.

Moléculas del tipo AX,

La molécula de amoniaco (NH;) tiene tres pares de electrones compartidos entre el
atomo de nitrogeno y los tres de hidrogeno y un par de electrones no compartidos, como
se muestra en su estructura de Lewis.

La TRePEV predice que estos cuatro pares de electrones que rodean al nitrégeno, s¢
orientan hacia los vértices de un tetraedro regular con el atomo de nitrogeno en el centro.
Los éngulos de enlace con vértice en el nitrogeno deberian ser de 109,5° pero el valor obte-
enido experimentalmente es de 107°. Este angulo menor que lo esperado, se debe a la
influencia del par electronico libre, que al ocupar mayor volumen, produce mayor repul-
sion y reduce los angulos de enlace.

En esta molécula, el dtomo de nitrégeno se ubica en el vértice de una piramide de base
triangular formada por los tres tomos de hidrogeno, originando una molécula piramidal.
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Modelos moleculares def amoniaco

Cabe destacar que en la molécula de amoniaco, el dngulo de enlace H-N-H es mayor que en
la molécula de agua, debido a que en ésta el oxigeno tiene dos pares de electrones libres mien-
tras que en la molécula de amoniaco, el nitrdgeno tiene sélo uno.

En resumen, para determinar la geometria de una molécula, es conveniente seguir los
siguientes pasos:

= Escribir la estructura de Lewis.

» Distinguir los pares de electrones enlazados y no enlazados.

* Distribuir los electrones de valencia de acuerdo con los postulados de la TRePEV.

En la Figura 6.1 se muestra, a manera de resumen, las formas geométricas estudiadas.

GEOMETRIA MOLECULAR

/\

Moleculas sin pares Moleculas con pares
de electrones libres de electrones libres

Y
A%, | [AX,] [ax, AX, AX,

4 4 Y Y

[ Lineal J [ Tetraédrica J [ Angular j Piramidal

Y
! Triangular 1

Figura 6.1: Formas geométricas para moléculas simples

La TRePEV tambien predice correctamente la geometrfa piramidal de iones del tipo [AX5],
como el oxonio (H;0%), que tiene un par de electrones libres.

Orientacion de los enlaces y del
par de electrones libres en la

molécula de amoniaco

La Forma de las Moléculas y sus Interacciones
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3. LA POLARIDAD DE LAS MOLECULAS

En el capitulo anterior estudiamos la polaridad de los enlaces entre los atomos que compo-
nen una molécula, que se caracteriza mediante el momento dipolar del enlace. Para analizar la
polaridad de las moléculas, es necesario considerar cada uno de los enlaces que la forman, y
ademads tener en cuenta la disposicién geométrica de los mismos. La polaridad de una molécu-
la se caracteriza mediante el momento dipolar de la molécula.

Una molécula polar tiene dos zonas, donde se concentran las densidades de carga positiva y
negativa, que constituyen un dipolo eléctrico de cardcter permanente. Este dipolo se caracteri-
za por ¢l momento dipolar total de la molécula (Kir), el que a su vez depende de los momentos

Cap. 5 dipolares de los enlaces entre sus atomos. EI momento dipolar total de las moléculas diatomi-
cas coincide con €l momento dipolar de su Unico enlace.
El momento dipolar total de las moléculas poliatémicas (que contienen mas de dos atomos)
es, con buena aproximacion, la suma vectorial de los momentos dipolares de todos sus enlaces.
Asi para una molécula que tiene n enlaces es:

HT =ﬁ1+ﬁ2+---+ﬁn=2ﬁf

Para calcular esta suma vectorial se aplica la regla del paralelogramo y por consiguiente, es
necesario conocer la geometria de la molécula. Para saber si una molécula es o no polar, es

Represemntacion del necesario conocer su momento dipolar total (Jiy) y distinguir si este vector es o no nulo. Si el
momento dipolar de una momento dipolar total de una molécula es nulo (ji; = 0), es decir si su modulo es cero, la moie-
molécula polar | it,) cula es no polar, mientras que sino es nulo, su modulo es distinto de cero y la molécula es polar.

 POLARIDAD. .

t

Si fir es nulo, es decir silfi = 0, entonces fa molécula es no polar
"Si iy N0 &8 nulg, es decir sijilad # 0, entonces fa molécula es polar

El mddulo del momento dipolar de una molécula es una medida de su polaridad, es decir, una
molécula serd tanto mas polar cuanto mayor sea el modulo de su momento dipolar.

En la Tabla 6.1 mostramos los valores de los modulos de los momentos dipolares, medidos en
Debye (D), de las moléculas de algunas sustancias, que han sido determinados experimentalmente.

Molécula | u (D) | Polaridad Molécula | p (D) | Polaridad
H, 0 no polar H,O 1,85 alta
Cl, H no polar H,S 1,10 media
HF 1,92 alta NH; 1,46 alta

HCl 1,08 media 80, 1,60 alta
HBr 0,80 media CO, 0 no polar
HI 0,40 baja cq, 0 no polar

Tabla 6.1: Médulo del momento dipolar de las moléculas de algunas sustancias.
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Como podemos observar, el madulo del momento dipolar de fas moléculas diatémicas H, yCl,
(formadas por 4tomos del mismo elemento) es cero, es decir, son moléculas no polares. Para las
moléculas diatomicas formadas por atemos de elementos distintos, (HF, HCI, HBr, HI) el
médulo del momento dipolar es distinto de cero. Ademas, en estas moléculas, los modulos de
los momentos dipolares decrecen con la disminucion de ta diferencia de electronegatividad
entre sus atomos. Es decir, la molécula de HF es 1a mds polar y la de HI la menos polar.
Finalmente, podemos observar que las moléculas de CO, y de CCl,, formadas por stomos de
diferentes elementos tienen también momento dipolar nulo, ;Por qué ocurre esto? Si bien sus enla-
ces individuales son polares, estas moléculas poseen una forma geométrica tal que la suma de sus
momentos dipolares individuales se anula. De este modo, el momento dipolar resultante es nulo y
estas moléculas son no polares. En otras palabras, aunque los enlaces individuales de una molé-
cula sean polares, la molécula como un todo puede ser o no polar. En consecuencia, la distribu-
cion geométrica de los dtomos juega un papel primordial sobre Ia polaridad de las moléculas.

Determinacién de momentos dipolares

Para saber si una molécula es o no polar, es necesario determinar su momento dipolar
total (1iy ). A continuacién describiremos cémo se obtiene el momento dipolar de las molécu-
las, teniendo en cuenta su atomicidad,

Moléculas diatémicas
El momento dipolar total de las moléculas diatémicas coincide con el momento dipolar de
su Unico enlace y en estas moléculas podemos distinguir dos casos:

* 8i la molécula esta formada por atomos del mismo elemento, el enlace es covalente no
polar, el momento dipolar total es nulo y por lo tanto la molécula es no polar. Ejemplos:
H,, Cl, N,.

* 51 la molécula esta formada por atomos de elementos diferentes el enlace es polar
y el momento dipolar total es un vector con origen en el 4tomo del elemento menos
electronegativo y extremo en el otro. Por consiguiente, el momento dipolar total no
es nulo y la molécula es polar. Ejemplos: HCI, NO, CO.

Moléculas poliatomicas

Para determinar si una molécula poliatémica formada por mas de dos atomos es o no polar,
es necesario efectuar la suma vectorial de los momentos dipolares de cada uno de sus enlaces,
para lo cual debemos conocer su forma geométrica.

En primer lugar, consideraremos las moléculas que tienen el 4tomo central unido a atomos o gru-
pos de atomos iguales, es decir, moléculas del tipo AX, donde A es el dtomo central unido an atomos,
0 grupos de dtomos, periféricos iguales (X). Dentro de este tipo de moléculas estudiaremos aquellas
cuya forma geométrica es lineal, angular, triangular, piramidal o tetraédrica. Luego trataremos las molé-
culas en las que el 4tomo central estd unido a dtomos o grupos de dtomos que no son todos iguales.

o+ 0~

‘H ——— Cl
Representacién del memento
dipofar en la molécula de HC/
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Los momentos dipolares en la
molecula de CO, se compensan

Suma vectorial de los momentos
dipolares en fa molécula de SO,

Molécula de agua

H U

Momento dipolar de /a
molécuia de agua

Moléculas con un atomo central unido a &tomos o grupos iguales

1. Moléculas triatémicas ( AX;)

Para determinar si una moelécula triatdmica es o no polar, es necesario efectuar la suma vee-
torial de los momentos dipolares de sus enlaces teniendo en cuenta su forma, que puede ser line-
al o angular,

a) Moléculas lineales

En la figura se muestra la suma vectorial de los momentos dipolares para una molécula
lineal como el diéxido de carbono (CO,).

Como el dtomo de oxigeno es mas electronegativo que el de carbono, los dos enlaces son
polares y sus momentos dipolares pueden representarse mediante dos vectores dirigidos
desde el 4tomo de carbono hacia cada atomo de oxigeno. Los momentos dipolares de
los dos enlaces C—O son de igual médulo y direccion pero de sentido contrario, per lo
cual al sumarlos se anulan entre si y la molécula es no polar.

b) Moléculas angulares

Las moléculas angulares son polares ya que la suma vectorial de los momentos dipola-
res de sus enlaces no se anula.

Por ejemplo, la molécula de dioxido de azufre (S0;) es angular, los momentos dipola-
res de sus enlaces tienen el mismo modulo y estan dirigidos desde el dtomo de azufre,
que es el menos clectronegativo, hacia los dtomos de oxigeno. En la figura se muestra
la suma vectorial de sus momentos dipolares, aplicando la regla del paralelogramo. EI
momento dipolar total obtenido, esta dirigido desde el dtomo de azufre hacia abajo y en
consecuencia la molécula es pelar.

La molécula de agua también es angular y los momentos dipolares de sus enlaces tienen
igual médulo y estan dirigidos desde los dtomos de hidrogene hacia el dtomo de oxige-
no que es el mas electronegativo. Para efectuar la suma vectorial, mediante la regla del
paralelogramo, es necesario trasladar los dos vectores a un origen comiin, como mostra-
mos a continuacion:

~ -
~ -

NG @.

M2 1
El momento dipolar total de la molécula de agua es un vector divigido desde el centro de
la carga positiva, situado en el punto medio de los dos dtomes de hidrégeno, hacia el
tomo de oxigeno. Por lo tanto, la melécula de agua es polar.

-
P
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2. Moléculas tetratémicas ( AX;)

A continuacién mostraremos como determinar los momentos dipolares de moléculas constitui-
das por cuatro dtomos, de acuerdo con la forma geométrica.

a) Moléculas triangulares

Estas moléculas son no polares, como por ejemplo, la del trifluoruro de boro (BF 3). En ella,
todos los dtomos estan en un mismo plano, con el atomo de boro en el centro de un tridngulo
equilatero y los de flior en sus vértices, siendo sus angulos de enlace de 120°.

Los tres enlaces BT, son polares y sus momentos dipolares son vectores de igual médulo,
dirigidos desde el atomo de boro, que es el menos electronegativo, hacia los atomos de flior,
A continuacion mostramos ¢émo se¢ procede para obtener la suma vectorial de los tres
momentos dipolares.

<)

En a) indicamos los vectores de los momentos dipolares correspondientes a los tres enlaces de
la molécula. En b) efectuamos la suma de los vectores i,y M5 obteniendo el vector fig. En ¢)
podemos observar que este vector [ig es el opuesto de {i, y cuando los sumamos se anulan entre
si. Por lo tanto, el vector momento dipolar total de la molécula de trifluoruro de boro es mulo yla
molécula es no polar.

b) Moléculas piramidales

Las moléculas piramidales son polares.

Por ejemplo, en la molécula de tricloruro de fosforo (PCly), el dtomo de fosforo esta situado en
el vértice superior de una pirdmide y los atomos de cloro en los de la base. Los tres enlaces son
polares y los vectores correspondientes a sus momentos dipolares, tienen igual médulo y estin
dirigidos desde el dtomo de fosforo, que es el menos electronegativo, hacia los 4tomos de cloro.
A continuacidn mostramos como se obliene la suma vectorial de estos tres vectores:

K %} }11 ﬁ3 ﬁ'l
e - o
‘7\, > w Hr
g .

La suma de los vectores iy y iz da el vector Ly . Si ahora sumamos este vector con el L1,
se obtiene el vector momento dipolar total { (it ) de la molécula de PCl,. Este vector no es nulo,
esta dirigido desde el 4tomo de fosforo hacia abajo y por lo tanto la molécula es polar.

F/ B \F

Molécula de BF;

molécula de PClj
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Molécula de amoniaco

H

molécula de silano

R PR

=/ (H, H.

S

La molécula de amoniaco (NH;) es otro gjemplo de molécula piramidal, en la que los momen-
tos dipolares de sus enlaces son de igual médulo y estdn dirigidos desde los atomos de hidro-
geno hacia el de nitrégeno que es el mas electronegativo.

El vector momento dipolar total de la molécula de NH;, no es nulo. Esta dirigido desde el cen-
tro de carga positivo, situado en el tridngulo formado por los tres dtomos de hidrégeno, hacia el
atomo de nitrégeno. La molécula de amoniaco es polar.

Determinaremos la suma vectorial de los momentos dipolares de los enlaces de moléculas for-
madas por cinco dtomos, cuya forma geométrica es tetraédrica. Todas estas moléculas son no
polares. Por ejemplo, en la molécula de silano (Sitl,) el dtomo de silicio esta situado en el cen-
tro de un tetraedro regular en cuyos vértices estan los atomos de hidrogeno, formando angulos
de enlace de 109,5°.

Los cuatro enlaces son polares y sus momentos dipolares son vectores de igual médulo, dirigi-
dos desde el dtomo de silicio, que es el menos electronegativo, hacia los dtomos de hidrogeno.
La suma vectorial de los momentos dipolares de los cuatro enlaces del silano se representa a
continuacion:

Ha Fa iy
M~ - i
“ Hr
B3
a) b) ¢)

En a) se muestran los cuatro momentos dipolares correspondientes a los enlaces de la molécu-
la. En b) se efectia la suma de los vectores My ¥ M4 obteniéndose el vector B, .Enc)se
suman los vectores Jg ¥ H, cuyo resultado es el vector Lg .

Luego, la suma vectorial de los tres vectores [ip , Hg Y Ha, da el vector resultante [g que
como puede observarse es el opuesto de jiy . Finalmente, la suma de Hgcon jiq = el vector
nulo. En consecuencia, el vector momento dipolar total de la molécula es nulo ( gt =0)yla
molécula de silano es no polar.
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Moléculas con un atomo central unido a 4tomos o grupos de
atomos distintos

En general, las moléculas en las cuales los dtomos o grupos de dtomos que rodean al atomo
central no son todos iguales, son polares. Esto se debe a que los momentos dipolares de sus
enlaces no tienen ignal médulo y por lo tanto su suma vecterial no se anula.

A manera de ejemplo, se muestra cdmo se obtiene el momento dipolar resultante en la molé-
cula de sulfuro de carbonilo (8CO), que es lineal. Como la diferencia de electronegatividad
entre el C'y el O es mayor que entre el C y el S, el médulo del momento dipolar del enlace C-0,
es mayor que el del C=S. Por lo tanto, aunque los vectores tienen sentido contrario, cuando se
suman no se compensan, ¢l momento dipolar total estd dirigido desde ¢l 4tomo de carbono hacia
el de oxigeno y fa molécula es polar.

Entre otros ejemplos de moléculas polares de este tipo podemos citar el metanal (H,C=0),
cuya moléculas son triangulares vy el cloruro de metilo (CH, (1), cuyas moléculas tienen forma
de tetraedro irregular.

Un resumen de lo expuesto en esta seccién se presenta en las Tablas 6.2 vy 6.3,

Moléculas Condiciones Forma Ejemplos | Polaridad
[ S POT 4 N3 .
tormadas por atomos lineal N.  H. no polar
del mismo elemento
Diatdmicas
formadas por dtomos . HCl NG
o lineal polar
de distintos elementos O
lineaj O,
. ) triangular BF; no polar
atomo central unuido a
atomos o grupos de atomos -
! EFUp - tetraddrica CH,
iguales
Poliatomicas angular 50, H.0
polar
piramidal NH; PCl,
atomo central unido a SCO
atomos o grupos de dtomos todas H-C=0 polar
distintos CH.CL

Tabla 6.2: Polaridad de las moléculas de acuerdo con su forma geométrica

:

Suma vectorial de los momen

tos

dipofares en la molécula de SCO
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Formula Pa-res: Estructu_ra . Formay Modclo Ejemplos | Polaridad
electrénicos| de Lewis | singulo de enlace molecular
) B BeH., BelF: :
pms » v -3 no PO ar
compartidos| X FAFR | 0 1goe Gl ZnBe: | oD
? CO,
PbCl,, polar
2 pares . snCl;, SO; uz0D
compartides ¥R ALY
AX; |y 1 parlibre NO; PO, | iones
. H;0, ,O polar
pares
compartidos T "A" . X H.S, OF p*0D
y 2pares | " L"
libres anguler, < 109,5° Cl0;, NH; iones
Bll;, BE; no polar
3 pares A 50,
compartidos| Wy Az ¥
NOs, CO;Z' iones
AX;
NH,;, PH, )
polar
3 pares }x{'zix PF;, NCl; Rz0D
Tabla 6.3: compartidos K pct,
Ejemplos de for- y 1 parlibre X H;07, 105 )
mas geométricas T lones
de algunos iones 3
y moléculas del CH.,, SiH,4 ne polar
tipo AX,,, tenien- X ccCl, =900
do en cuenta el 4 e
ntimero de pares AX, pares I 1AL X > -
electronicos compartidos = 594 5 Cloi iones
alrededor del A PO,”, %_F 4
5 NH
atomo central. tetraddrica, 109,5° 4
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4. INTERACCIONES ENTRE PARTICULAS Y PROPIEDADES DE

LAS SUSTANCIAS

En el capitulo anterior hemos visto que las particulas que componen las diversas sustancias
pueden ser iones (sustancias idnicas), moléculas (sustancias moleculares) o atomos (metales o
solidos covalentes). Ademas, hemos descrito los distintos tipos de uniones y las fuerzas de
atraccion que se ejercen entre las particulas que se unen.

Las sustancias iénicas son solidas y en general tienen altos puntos de fusién. En cambio, las
sustancias moleculares pueden ser gases, liquidos, o sélidos de bajo punto de fusién; esto
depende del tipo de particulas que componen las sustancias y de las fuerzas de mteraccion
entre ellas.

Podemos distinguir esencialmente tres tipos de fuerzas de atraccion entre las particulas que
constituyen las sustancias: las fuerzas del enlace covalente, las fuerzas interiGnicas y las fuer-
zas intermoleculares.

Las fuerzas del enlace covalente actiian entre atomos que comparten electrones, las fuerzas
interidnicas son las que operan entre los iones que constituyen un compuesto i6nico y las inter-
moleculares son las que actian entre moléculas.

Para producir la fusién o vaporizacién de una sustancia es necesario entregar energia para
vencer las fuerzas que mantienen unidas las particulas que la componen. Cuanto mds intensas
sean estas fuerzas més elevados serdn sus puntos de fusion y de ebullicion. Por ejemplo, para
fundir una sustancia idnica se requiere mucha energia para vencer las fuerzas de atraccion elec-
trostética que mantienen unidos los iones. En cambio, para producir la fusién o la vaporizacion
de sustancias moleculares la energia requerida es mucho menor, ya que es utilizada inicamen-
te para separar las moléculas unas de otras y no para romper enlaces covalentes entre sus ato-
mos. Después de producido el cambio de estado, las moléculas conservan su estructura y per-
manecen intactas.

Las fuerzas de atraccién que actilan entre las moléculas son fuerzas de origen eléctrico y
dependen de la naturaleza de la sustancia. Se ponen de manifiesto cuando las moléculas estin
muy cerca unas de otras. Cuanto mayor es la intensidad de estas fuerzas, mas energia se requie-
re para separar las moléculas y producir fa fusion o la vaporizacién de la sustancia. Por lo tanto,
mis elevados son sus puntos de fusion y de ebullicion.

Habitualmente las fuerzas (o enlaces) intermoleculares se clasifican en:

a) Fuerzas de dispersién o de London, que estan presentes en todas las sustancias
moleculares.

b) Fuerzas dipolares, que s6lo existen en sustancias cuyas moléculas son polares.

¢) Interacciones de hidrégeno, que son fuerzas de atraccién entre moléculas polares que
contienen un dtomo de hidrégeno unido a otro 4tomo muy electronegativo, como F, O y N,

Cap. 5

Los enlaces o fuerzas intermoleculares

son de nafuraleza electrostsfica.
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Sustancia p‘(?é;’b B 1
Fa 188
Cl: =340 7 ﬂ
Bra 58,0 i
I 184 T

Puntos de ebullicién
de los halogenos

Distribucion simétrica de la
nube electronica

Fmm S+
Distribucion asimétrica de fa
nube electronica

E+

Atraccion intermolecular entre
dipolos transiforios

Fuerzas de London

En condiciones de presion y temperatura ambiente los halégenos tienen distinto estado de
agregacién, El flior y el cloro son gases, el bromo es un liquido y el iodo es un sélido. Todas
estas sustancias estdn formadas por moléculas diatomicas (F5, Cly, Bry, y L) en las que sus ato-
mos estan unidos por un par de electrones compartidos.

A medida que aumenta la masa molar de estas sustancias, mas elevados son sus puntos de ebu-
llicién. Esto nos indica que también debe aumentar la intensidad de sus fuerzas intermoleculares.

En 1930 el fisico austriaco Fritz London explico tedricamente la naturaleza de estas fuerzas.
Postuld que ¢l proceso de movimiento al azar de los electrones de las moléculas, puede provo-
car en cualquier instante una distribucion asimétrica de la nube electronica. De este modo, se
genera en la molécula un dipolo transitorio, que aparece y desaparece como consecuencia del
propio movimiento electrénico. La molécula queda momentaneamente con una ligera densidad
de carga positiva (8+) en un extremo y una negativa en ¢l otre (8-). La molécula polarizada
induce la formacion de otro dipolo transitorio en una molécula vecina, generandose asi una
fuerza de atraccién de origen eléctrico entre ambas. Estas fuerzas de atraccion entre las molé-
culas se denominan fuerzas de dispersion de London.

La intensidad de las fuerzas de London, depende de la facilidad con que puede distorsionarse
la nube electronica de cada molécula. Esta facilidad de distorsion se denomina polarizabilidad,
debido a que la deformacion de la nube electronica polariza la molécula, generando el dipolo
transitorio. Cuanto mas polarizable es la nube electrénica de las moléculas de una sustancia,
mas intensas son las fuerzas de London que actian entre ellas y mas elevados son los puntos de
fusion y de ebullicion de la sustancia.

La polarizabilidad de las moléculas depende del tamafio de la nube electronica. Cuando las
nubes electronicas son mas grandes son mas difusas y estan menos atraidas por sus propios
nncleos y por lo tanto se distorsionan mas facilmente.

Comparemos por ejemplo, la polarizabilidad de las molcculas de bromo (Br,) y las de flior
(F). La configuracion electrdnica externa det atomo de fldor (Z=9) es 2s22p5, mientras que la
del dtomo de bromo (Z=35) es 4s24p°. En la molécula de bromo los electrones de valencia estan
mis alejados det niicleo que en la de flor. Por consiguiente, la nube electronica de la molécu-
la de bromo es mas difusa y estd menos atraida por los nticleos que la de flor. Las moléculas
de bromo son mas polarizables que las de flior, generan fuerzas de atraccion de London més
intensas y se requicre mas energia para separarlas. Esto explica por qué a temperatura ambien-
te, ¢l bromo es liquido mientras que el flior es un gas.

208

Capitulo 6




Por otra parte los puntos de ebullicion del nedn y del kripton son -246 °C y -153 °C, respecti-
vamente. Ambas sustancias son gases nobles y estin constituidas por moléculas monoatomicas no
polares. Los puntos de ebullicion de estas sustancias dependen de la magnitud de las fuerzas de
London y estas a su vez de la polarizabilidad de sus nubes electrénicas. Los ocho electrones de
valencia del nedn estan en el nivel n=2, mientras que los ocho del kriptén se hallan en el nivel
n=4. La nube electronica del dtomo de kriptén es mas grande y por lo tanto es mas polarizable que
la del nedun. Este significa que el dipolo transitorio generado por el kriptén tiene mayor densidad
de carga que el del nedn y sus fiierzas de London son mas intensas. Por lo tanto, la atraccion entre
las moléculas de kripton es més fuerte y podemos esperar que tenga mayor punto de ebullicién.

La intensidad de las fuerzas de London depende del tamatio ¥ de la deformabilidad (polari-
zabtlidad) de la nube electrénica y como consecuencia de la forma de las moléculas. Este witi-
mo factor adquiere importancia especialmente para moléculas de COMpuUestos Organicos como
Veremaos oportunamernte.

En moléculas de forma similar, en general las fuerzas de London aumentan su intensidad
con el nimero de electrones que contienen y con la masa molar de la sustancia, Por ejemplo,
los puntos de ebullicion de los hidruros de los elementos del grupo 4 (carbono, silicio y germa-
nio), cuyas moléculas tienen geometria tetraédrica y son no polares, aumentan con el nimero
de electrones y la masa molar de los hidruros, como se ruestra a continuacion:

Nombre Férmmia | Nimero de | Masa molar PlE!ltO de
molecular | electrones (g/mol) challicion (°C)
metano CH. 1] 16 - 161
silano Sit, 18 30 -112
genmano GeH, 36 77 -90,0

Fuerzas dipolares

Como consecuencia de su asimetria eléctrica, las moléculas polares tienen un dipoto de carac-
ter permanente, mientras que en las moléculas no polares aparecen dipolos transitorios. Entre las
moléculas polares se originan fuerzas de atraccién electrostatica entre los polos de signo opuesto,
denominadas fuerzas dipolares o interacciones dipolo-dipole.

Cuando dos moléculas polares se aproximan, sus dipolos se orientan de manera tal que el
extremo positivo de una se acerca al extremo negativo de la otra. Se generan asi fuerzas de atrac-
cion dipolo-dipolo entre las moléculas, dando origen a diversos fipos de asociaciones molecula-
res. Cuanto mayor es la polaridad de las moléculas de una sustancia, més intensas son las fuerzas
dipolares que actian entre eilas.

Las fuerzas de atraccion que actitan entre las moléculas polares son tanto las fuerzas de London
como las dipolares. Si consideramos sustancias cuyas moléculas poseen nimero de electrones y
forma similares, en general se verifica que los puntos de ebullicion de las sustancias polares son
mayores que los de las no polares, como puede apreciarse en los datos presentados a continuacion:

&- &4
nedn kriptén
Distorsion de las nubes
electronicas del necn y
del kriptén

Cap. 7
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La Forma de las Moléculas y sus Interacciones

209




En general, se verifica

que los punlos de ebullicion de
las sustancias polares son
mayores gue los de las no
polares de similar nimero de
electrones y masa molar; sin
embargo, hay algunas excepcio-
nes que no permiten establecer
una regla general.

Compuesto Férmula | Numero de | Masa molar Polaridad Punto de

P molecular ; electrones {g/mol) A ebullicion
nitrégeno N» 14 28,0 no polar | -196°C
monoxido de nitrégeno NO 15 30,0 polar - 151°C
trifluoruro de boro BF; 32 67,8 nopolar | -101°C
didxido de azufre SO, 32 64.0 polar -10,0°C

Como podemos observar, el punto de ebullicién del nitrogeno cuyas moléculas son no
polares, es menor que el del mondxido de nitrogeno, de similar masa molar y cuyas moléculas
son polares. El trifluoruro de boro, no polar, tiene menor punto de ebullicién que el didxido de

azufre que es polar, si bien ambos poseen igual nimero de electrones.

Si comparamos sustancias polares de similar nimero de electrones y masa molar, podemos
apreciar que el punto de ebullicion de estas sustancias se incrementa con el momento dipolar,

es decir, con la polaridad de sus moléculas:

Sustancia Nimerode | Masa molar Momento Pu.nto de
electrones {g/mot) dipolar (D) | ebullicién (°C)
NO 15 30,0 0,07 -152
PH, I8 34,0 0,55 -87.4
1,8 18 34,0 0,97 -60,7

Teniendo en cuenta que estas sustancias tienen similar niimero de electrones y masa molar,
la contribucién de las fuerzas de London es semejante. En consecuencia, las diferencias obser-
vadas en los puntos de ebullicién, podemos atribuirlas a que las fuerzas dipolares entre molé-
culas de similar tamafio son mas intensas cuanto mayor es la polaridad de las mismas.

Ejemplo 6.1

Dadas las sustancias HC1, HBr y HI, cuyos puntos de ebullicion son respectivamente:
-84,9 °C, -66,8 °C y -39.4 °C:

a) Indicar cudl tiene interacciones de London mas intensas entre sus moléculas.

b) Indicar cudl tiene fuerzas dipolares mas fuertes entre sus moléculas.

¢) Justificar las diferencias observadas entre sus puntos de ebullicion.

Resolucion
a) La intensidad de las fuerzas de London depende del tamaiio de la nube electronica de las
moléculas de cada sustancia.
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La nube electrénica de las moléculas de HI es la méas grande y la mds distorsionable,

por lo que [a intensidad de tas fuerzas de London serd mayor entre estas moléculas.

b} La intensidad de ias fuerzas dipolares depende de la polaridad de las moléculas de cada
sustancia. Estas tres sustancias estan formadas por moléculas diatémicas lineales y son
polares. Debemos comparar la polaridad de sus enlaces gue a su vez depende de la
diferencia de electronegatividad (AE) entre los atomos que forman los enlaces.

AE(HCI)=0,9 ; AE(HBr)=0,7 ; AE(HD=04

Como el enlace H—CI tiene la mayor diferencia de electronegatividad, es el mas
polar, el HCI presenta las fuerzas dipolares mas intensas entre sus moléculas.

¢) Dade que la diferencia en nimero de electrones es grande entre las tres moléculas, la
contribucion por fuerzas de London a la interaccion intermolecular permite explicar la
diferencia entre los puntos de ebullicion. Como el HI tiene el nimero de electrones
mayaor, esperamos que tenga el mayor punto de ebullicidn,

sustancia | e | Migmab | YOS | ap | fuemas
HCl 18 36.5 0,9

HBr 36 81.0 07

HI 54 128 0.4

Interacciones de hidréogeno

Se ha verificado experimentalmente que las propiedades fisicas y quimicas de moléculas
polares que tienen un atomo de hidrégeno unide a un dtomo altamente electroniegativo (nitro-
geno, oxigene o fliior) no pueden explicarse teniendo en cuenta inicamente Ia polaridad de la
molécula. Por ¢jemplo, a temperatura ambiente, el éter metilico es un gas mientras que el eta-
nol (alcohol etilico) es un liquido:

Compuesto Formulas Férmula | Masa molar | Punto de
P semidesarrollada | melecular (g/mol) ebullicién

dimetiléter CH>—0O-CH,; C.HO 46,0 -24.6°C

ctano| CH-CH-OU ,H,0 46.0 78,2 °C

La Forma de las Moléculas v sus Interacciones
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Interaccion de hidrégeno entre

CH, CHy CHj

CH, CHp  CHs

‘O\H H O\‘H }{( )\'”H
o o .
CH, CH,
CH; CH,

moléculas de etanol

Ambos compuestos tienen la misma férmula molecular (C,HgO) y por lo tanto igual nime-
ro de electrones y masa molar, pero difieren sustancialmente en sus puntos de ebullicion. Esto
nos indica que las fuerzas de atracci6n entre las moléculas de etanol son mucho mas intensas
que entre las de éter metilico. Sin embargo, las nubes electrénicas de ambas moléculas son apro-
ximadamente del mismo tamafio y por consiguiente sus fuerzas de London son similares.
Ademés, las dos moléculas son polares por lo cual las fuerzas dipolares tampoco explican la
diferencia entre sus puntos de ebullicién. Es evidente que entre las moléculas de etanol debe
existir algin otro tipo de fuerzas de atraccién que no hay entre las del éter.

Como el atomo de oxigeno es muy electronegativo, el par de electrones del enlace covalen-
te O—H de la molécula de etanol esta desplazado hacia el atomo de oxigeno. El dtomo de hidrd-
geno tiene entonces una alta densidad de carga positiva y puede atraer al dtomo de oxigeno de
otra molécuta, compartiende parcialmente con éste un par de sus electrones libres.

Este tipo de interaccion se representa mediante una serie de puntos alineados, entre el atomo
de hidrogeno de una molécula de etanol y el dtomo de oxigeno de la otra, segun:

CHB—CHE.—D—H---- : VT'J—CI-IE,—C}-I3
H

Interaccion de hidrogeno entre dos moléculas de etanol. Los dos puntos a la izquierda
del dtomo de oxigeno, indican un par de electrones libres

A su vez, el atomo de hidrogeno que estd unido al de oxigeno en la molécula vecina, puede
establecer otro enlace con el atomo de oxigeno de otra molécula y asi sucesivamente, forman-
do cadenas en zigzag. Este tipo de atraccién intermolecular, en la cual el atomo de hidrogeno
actiia como puente de enlace entre dos atomos muy electronegativos, (como los de oxigeno})
recibe el nombre de interaccion o enlace de hidrogeno.

Este tipo de fuerzas intermoleculares se producen cuande en una molécula el atomo de
hidrégeno esta unido en forma covalente a un itomo muy electronegativo (F, 0, N) gue contie-
ne por lo menos un par de electrones no enlazados.

Las interacciones hidrégeno son més intensas cuanto mayor es la electronegatividad del
4tomo unido al dtomo de hidrégeno. El orden de electronegatividad creciente de estos ato-
mos es: N < O < F. La capacidad para formar estos enlaces es exclusiva del atomo de hidrége-
no debido a que su pequefio tamafio facilita su interaccién con otros 4tomos.

La interaccion de hidrégeno juega un papel preponderante para explicar muchas de las pro-
piedades singulares del agua. Ademas, esta interaceion permite explicar propiedades fundamen-
tales de numerosos compuestos de gran importancia biolégica, como los acidos nucleices, las
enzimas y las proteinas.

En general, las sustancias cuyas moléculas estan asociadas por interacciones de hidrogeno
tienen puntos de fusion y de ebullicion relativamente altos, debido a que se requiere gran energia
para producir la ruptura de tales asociaciones.

En la Tabla 6.4 se presentan valores de los puntos de ebullicién de compuestos binarios que
contienen hidrogeno, correspondientes a los primeros elementos de los grupos 17,16y 15.
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Sustancia Formula Masa molar Punto de
’ ebullicion (°C

fluorure de hidrégeno HF 20,0 19,5
cleruro de hdrégeno HC 36,5 -84.9
bromuro de hidrogeno HBr 81,0 -56,8
ndure de hidrégeno HI 128 -394

——— |
agua H-0 18 100
sulfure de hidrégeno H.S5 34 -60,7
seleniure de hidrégeno H.Se 81,0 -41,5
telurure de hidrogeno H,Te 130 -2,00

e . im—

0 - T ]
amoniaco NH; 17,0 -33,4
fosfina PH, 34,0 -87.4
arsing AsH; 78,0 -62.4
estibina SbH; 125 -17,0

Tabla 6.4: Puntos de ebullicion de compuestos binarios de hidrogeno

Las sustancias HF, H,O y NH, tienen puntos de ebullicién particularmente altos en relacién
con los otros compuestos de su mismo grupo. En esos compuestos, el hidrogeno estd unido a
elementos fuertemente electronegativos (F, O y N), que producen enlaces de hidrogeno entre
sus moleculas. En los demas compuestos, los dtomos unidos al de hidrégeno no son tan electro-
negativos y no se producen interacciones de hidrdgeno. Esto explica los altos puntos de ebulli-
cion de estos compuestos, respecto de los que forman los demds elementos de su mismo grupo.

A continuacion analizaremos cada uno de cstos tres compuestos.

* Fluoruro de hidrogeno

En el estado solido y en el liquido el fluoruro de kidrogeno (HF) esta asociado por
enlaces de hidrogeno formando cadenas en forma de zigzag, constituidas por nuMerosas
moléculas.

Datos experimentales indican que atin en el estado gaseoso persisten cadenas que con-
tienen entre cuatro y seis moléculas. Hildebrand y Simons schialaron que en el estado
gaseoso las moléculas de HF también estédn asociadas en forma de anillos hexagonales
(hexdmeros). Dado el gran cardcter electronegativo del fluor, estos enlaces son relativa-
mente intenses, de modo que sus moléculas experimentan grandes fuerzas de atraccion,
lo que confiere al HF un elevado punto de ebullicion,

F F ,
_H H H H_H
rl‘.a .F/ .F/

Enlace de hidrogeno enire
moléculas de HF

LF.
1] “
}lf T
H I
F E
H Iz

Hexamero de HF
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Cada molécula de agua puede
formar 4 asociaciones de
hidrogeno con ofras 4 moléculas

~

N H

H\ H\ i
HoN---H-N, ,
H AY

H o
i A
N

Enlace de hidrégeno entre
moléculas de amoniaco

Aunque la estibina (SbHy) no fiene
interacciones de hidrégeno enire
sus moleéculas, tiene un punio de
ebullicion mas elevado (-17,0°C)
que el del amoniaco (-33,4°C). Esto
se debe a que las fuerzas de
London son mucho mas intensas en
la estibina que en ef amoniaco.

« Agua

Como hemos visto, en la molécula de agua (H,0) el atomo de oxigeno esté situado en
el centro de un tetraedro en cuyos vértices hay dos atomos de hidrogeno y dos pares de
electrones libres. Por lo tanto, cada molécula de agua puede formar cuatro interacciones
de hidrégeno, con los dtomos de hidrogeno de otras moléculas.

Esto da lugar a estructuras tridimensionales muy estables, que se forman especialmente en el
hielo. A medida que se aumenta la temperatura, se van rompiendo algunos enlaces de
hidrogeno. En el agua en estado liquido ain permanecen algunos de estos enlaces, mien-
tras que en el vapor de agua solo hay molécutas individuales separadas entre si.

- Amoniaco

También se producen interacciones de hidrogeno entre las moléculas de amoniaco (NH;),
en las cuales el atomo de nitrdgeno s¢ encuentra en el vértice de una pirdmide con un par de
electrones libres. La interaccion de hidrogeno se establece entre un atomo de hidrégeno de
una molécula y el par de electrones libres del dtomo de nitrdgeno de otra molécula.

Esta interaccion es de menor intensidad que la que se produce entre moléculas de HEF,
debido a la menor elecironegatividad del nitrégeno respecto del flior, Por esta razon, el punto
de ebullicién del amoniaco es menor que ¢l del fluoruro de hidrégeno y las asociaciones entre
moléculas de NH; sélo se producen en estado liquido o sdlida.

En la Figura 6.2 se resumen las interacciones que presentan distintos tipos de moléculas.

FUERZAS INTERMOLECULARES

i

Fuerzas de London

( Fuerzas dipolares C Interacciones de hidrogeno )

\\

[

No polares Polares Polares

(Cl,,CHy) sin H unido a con H unido a
F.O,N (HCI, 80,) F,0.N (HF,H,0)
MOLECULAS }

Figura 6.2; Fuerzas intermoleculares entre distintos tipos de moléculas.
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Las fuerzas del enlace covalente y las fuerzas interionicas son mucho mas intensas que las
fuerzas intermoleculares. Los tres tipos de fuerzas intermoleculares (London, dipolares y
enlaces de hidrégeno), son mucho més débiles que las uniones idnicas y las covalentes.

Que una sustancia molecular sea un gas, un liquido o un sélido depende de! predominio
entre la energia de movimiento de sus moiéculas (energia cinética} y la energia de atraccion
entre ellas debida a las fuerzas intermoleculares. Las moléculas de un gas permanecen separa-
das porque sus energias cingticas son mucho mayores que las energias debidas a las fuerzas de
atraccion intermoleculares. En cambio, las moléculas de una sustancia en estado liquido o séli-
do permanecen muy cercanas, dado que su energia cinética media es insuficiente para vencer a
las fuerzas de atraccidn intermoleculares.

Para producir la fusién o la vaporizacion de una sustancia es necesario entregar suficiente
energia para vencer las fuerzas de atraccion entre las particulas que la componen y producir su
separacion. En efecto, cuando entregamos calor a una sustancia aumenta a energia cinética
media de sus particulas y por lo tanto su velocidad media. Esto hace que la intensidad de las
fuerzas de atraccion disminuya de manera que las particulas se separen lo suficiente para pro-
ducir la fusién o la vaporizacion,

Como la intensidad de las fuerzas interiénicas es mucho mayor que la de las fuerzas
intermoleculares, los puntos de fusion y de ebullicion de las sustancias iénicas son mucho mds
elevados que los de las moleculares.

Los puntos de ebullicién de las sustancias moleculares dependen de la intensidad de sus
fuerzas intermoleculares.

Las fuerzas de London actian entre las moléculas de todas las sustancias, las dipolares lo
hacen entre moléculas polares y las interacciones de hidrogeno stlo entre moléculas polares que
tienen un dtomo de hidrogeno unido a un dtomo de flior, de oxigeno o de nitrégeno. La inten-
sidad total de las fuerzas de atraccion que actian entre las moléculas dependera de la contribu-
cidn de cada una de ellas.

Como las fuerzas de London dependen del tamafio de la nube electronica de las molécu-ias,
para comparar los puntos de cbullicion de sustancias moleculares, debemos tener en cuenta el
numero total de electrones.

Las fuerzas de atraccién entre moléculas polares con similar mimero de electrones son mas
intensas que entre las no polares. Por lo tanto, tos puntos de ebullicion de las sustancias pola-
res son més elevados que los de las no polares de similar masa molar. Por otra parte. entre las
moléculas polares, las que presentan enlaces de hidrégeno se atraen con mayor intensidad y en con-
secuencia es de esperar que sus puntos de ebullicion sean mas elevados.

FUERZAS DE ATRACCION Y
CAMBIOS DE ESTADO

Para comparar los valores de los
punltos de fusién o de ebullicion
de sustancias debemos rela-
cionarlos con las intensidades
de las fuerzas de atraccién entre
{as partfculas que las componen.

En el Apéndice de este Capitulo
se presenta una tabla con dafos
que permiten efemplificar estos
conceptos.
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La diferencia entre la intensidad de las fuerzas de atraccién entre las moléculas de sustan-
cias con muy distinta masa molar, se debe casi siempre a la contribucion de las fuerzas de
London. En general, los puntos de ebullicion de una sustancia de masa molar mucho mayor que otra
son mayores, independientemente de la polaridad de las moléculas de las sustancias. No obstante,
no es posible establecer una regla general que permita predecir las diferencias entre los puntos
de ebullicion de sustancias cuyas masas molares son diferentes.

» Las fuerzas intermoleculares son mas débiles que las fuerzas que mantienen unidos a los
iones en los enlaces ionicos o a los dtomos en los covalentes.

» La intensidad de las fuerzas intermoleculares depende de la polarizabilidad y de la polari-

dad moleculares.

EL AGUA Y EL HIELO

El agua en estado solido (hielo) presenta algunas caracteristicas
peculiares. La mayoria de las sustancias en estado solido son mas
densas que en estado liquido, razén por la cual el sélido se sumer-
ge en el liguido. Sin embargo, esto no ocurre con el hiclo cuya den-
sidad es menor que la del agua en estado liquido y por lo tanto flota
sobre su superficie. Este comportamiento sorprendente del agua
puede ser explicado analizando su estructura molecular y las fuer-
zas intermoleculares que presenta.

A diferencia de casi todas las sustancias, el agua se dilata cuan-
do se congela. En efecto, su densidad alcanza su maximo valor
(1,00 g/cm3) a la temperatura de 4°C y por lo tanto es menor a otras
temperaturas. Cuando una masa de agua se enfria por debajo de
4°C hasta 0°C, aumenta su volumen por lo que su densidad
{masa/volumen) disminuye. Por encima de los 4°C, el agua se
comporta como todos los liquidos aumentando su volumen con la
temperatura y la densidad también disminuye. Esta propiedad del
agua explica muchos hechos que observamos en nuestra vida coti-
diana.

Cuando una masa de agua se enfria por debajo de 4°C, disminu-~
ye su densidad v queda en la parte superior. Por esta razén, en
invierno los lagos comienzan a congelarse sobre la superficie. La
capa de hielo formada flota sobre el agua que queda debajo sin con-

gelarse. Esto permite que los peces y otros organismos vivientes de
aguas frias puedan sebrevivir debajo de la capa de hielo formada.

Este hecho esta intimamente
relacionado con la estructura del
hielo, en la que los enlaces de
hidrégeno posibilitan Ia formacidn
de una disposicion hexagonal en
forma de capas tridimensionales.
Esta estructura es muy abierta y
con grandes espacios vacios, lo
que explica la baja densidad del
hielo.

Estructura cristalina del hielo

El proceso de fusion del hielo implica la ruptura de muchos de
los enlaces de hidrégeno, destruyendo parcialmente la estructura
cristalina. Esto posibilita que algunas de las moléculas de agua se
acerquen formando una estructura mas compacta. Los espacios
hexagonales se ocupan parcialmente y el volumen de una determi-
nada cantidad de agua decrece, aumentando su densidad hasta
alcanzar su maximo valor a 4°C.

Por encima de esta temperatura, las moléculas de agua adquie-
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ren suficiente energia cinética para separarse, pot lo que su volumen
aumenta v la densidad disminuye nuevamente.

Para elevar la temperatura de una masa de agua se requiere gran
cantidad de energia en forma de calor para rompet los enlaces de
hidrogeno. Fsto hace del agua un liquido ideal para transferir calor de
un lugar a otro. Por ejemplo, s la usa en los sistemas de calefaccion

por agua caliente ("losa radiante") y como refrigerante en los radia-
dores de los autos.

Gracias a la capacidad de formar puentes de hidrogeno y a la pola-
ridad de sus moléculas, el agua tiene gran poder disolvente de sustan-
cias iénicas y polares.

En el Capitulo 5 hemos analizado los enlaces quimicos, y hemos descripto solidos consti-
tuidos por diversas particulas (moléculas, iones, atomos) que estan ordenadas regularmente en
¢l espacio formando redes cristalinas. Ellos constituyen un excelente ejemplo para analizar los

FUERZAS ENTRE PARTICULAS
Y CARACTERISTICAS DE
LOS SOLIDOS

distintos tipos de interacciones entre particulas. Las fuerzas de atraccién que mantienen unidas
a las particulas de un s6lido son de diversa indole y le confieren caracteristicas macroscopicas

bien diferenciadas.

+ Los sé6lidos idnices estan formados por una red cristalina constituida por cationes y anio-
nes, como por ejemplo el cloruro de potasio (KCI). Estos iones de distinto signo se man-
tienen unidos por fuerzas de atraccion electrostatica. Los compuestos idnicos en estado
solido no conducen la corriente eléctrica, debido a que los iones no pueden desplazarse
libremente, y ademas no existen electrones libres que puedan actuar como portadores de
carga eléctrica. Sin embargo, fundidos (en estado liquido) o disueltos (en selucion), se
vuelven buenos conductores, debido a la formacion de iones. Los sélidos ionicos poseen
altos puntos de fusién, ya que las fuerzas de atraccion electrostatica que deben vencerse

para romper las estructuras cristalinas son grandes.

. Los sélidos moleculares son aquellos formados por moléculas que se mantienen unidas
entre si por fuerzas intermoleculares, de distinto tipo. Estas fuerzas son lo suficientemente
altas como para mantener la estructura del solido, aunque son mucho mas débiles que las
de los enlaces entre Atomos o iones. Estos sélidos en general son blandos, poseen bajos
puntos de fusién, y no conducen la corriente eléctrica, ya que los electrones estan compro-
metidos en las uniones y no tienen libertad de movimiento. Muchas de las sustancias
gaseosas, como por ejemplo el CO,, originan este tipo de solidos cuando se las enfria.

Otros ejemplos son el hielo y el aziicar comun (sacarosa).

« Los solidos covalentes constituyen un cristal formado por atomos unidos entre si por enla-
ces covalentes, que se extienden en direcciones determinadas, formando estructuras tridi-
mensionales. El diamante es ¢l ejemplo tipico de un sélido covalente.
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Los sélidos metilicos estan constituidos por una red formada por un conjunto de iones
positivos (reticulo catiénico formado por los “cores” de los dtomos) y electrones desloca-
lizados. Pe esta manera, se establece una atraccion electrostatica entre cationes y electro-
nes que mantienen la estructura metdlica. Las propiedades de los metales varian amplia-
mente. Algunos como el sodio son tan blandos que pueden cortarse con un cuchillo, mien-
tras que el hierro es sumamente duro. No obstante, debido a que la nube electrénica puede
desplazarse a través de todo el reticulo catidnico, poseen una alta conductividad térmica y
eléctrica.

En la Tabla 6.5 se muestran el tipo de particulas que componen las sustancias solidas, las

interacciones entre las mismas y sus propiedades macroscopicas mas importantes,

Tipo de Particufas Fuerzas de Propiedades Eiemplos
Sélido constitutivas atraccion P jemp
Muy duros, quebradizos.
Alto punto de fusidn,
Atraccion Buenos aisladores.
. electrostirica Solubles en disalventes KCIl, CaF,,
Eonico Tones . . o
¢ntre iones de palares. Conducen la Na) Sy
carga opuesta. cotriente eléctrica en
estado liquido o disucltos
en agud.
Blandos, bajo punto de .
Fuerzas fusion n,nal(J); " k. hielo,
Molecular Moléculas |. " ® CO: (),
intermoleculares. | conductores del calor y ‘
) . e glucosa
de la corriente eléctrica.
Muy duros. Muy alto
Enlaces punto de fusion. En Diamante
Covalente Atomos covalentes entre | general son malos Cuarzo
atomos. conductores del calor y (5102)
de la corriente eléctrica.
Relativamente duros,
Atraccion diictiles v maleables.
- : ] gléctrica entre Brillantes, Punto de Mg, Cu, Al,
Metilico Atomos . —— L .
cationes y fusion relativamente alto. | aleaciones
electrones. Buenos conductores del
calor y de la electricidad.

Tabla 6.5: Tipos de solidos y sus propiedades.

218

Capitulo 6




VAIEDADES DEL CARBONO

Diamante y grafito

El diamante estd constituido por dtomos del elemento carbono.
El grafito también. El primero es un cristal transparente muy duro
a tal punto que es uno de los solidos mas duros que se conoce.
Gracias a esta propiedad, el diamante es usado para cortar vidrios
y aceros. El grafito, en cambie, es un sélido negro blando y que-
bradizo, utilizado como lubricante y principalmente en la fabrica-
cién de minas para lapices. Ahora bien, si el diamante y el grafito
estan formados por el mismo elemento, ;Por qué lucen tan diferen-
tes y se comportan tan distinto? La clave de la respuesta estd en la
manera en que los atomos de carbono estin ordenados en ambos
materiales.

El diamante tiene una estructura cristalina rigida, en la cual
cada atomo de carbono esta unido en forma covalente a otros cua-
tro. En la figura se muestra la estructura cristalina del diamante.
Las bolitas representan los dtomos de carbono. Cada dtomo de car-
bono se halla en el centro de un tetraedro regular formado por los
cuatro atomos de carbono vecinos. Los atomos de carbono estan
unidos entre si por pares de electrones compartidos. La red de ato-
mos de carbono se extiende a través de todo el eristal.

Estructura del diamante

El proceso de fusion del diamante implica romper estos enlaces
covalentes entre los 4tomos de carbono lo que requiere una gran
cantidad de energia. Por esta razdn, el diamante tiene un punto de

fusion extremadamenite alto (3550°C), incluso mayor que cualquier
cristal idnico.

La dureza e inercia quimica del diamante son consccuencia de
los fuertes enlaces covalentes existentes entre los atomos de carbo-
no. Los cristales de diamante son malos conductores de la electri-
cidad, puesto que no tienen electrones moviles, debido a que todos
estdn involucrados en las uniones covalentes. Se presenta en forma
de hermosos cristales transparentes, usados en joyeria como pie-
dras preciosas, siendo muy apreciadas las incoloras y las de mati-
ces especiales, como azul, rojo o verde, Los diamantes imperfec-
tos, piedras grises o negras, no tienen valor como joyas, pero gra-
cias a su dureza se usan para labrar y pulir ofras piedras finas y
también para barrenar rocas. La unidad de medida para calcular el
valor de un diamante es ¢l quilate, que equivale a 0,20 g.

Como hemos dicho, el carbono forma también otra estructura
cristalina conocida como grafito.

Estructura del grafito

El grafito posee una estructura laminar formada por diversas
capas de anillos hexagonales. En cada capa, un atomo de carbono
esta unido s6lo a otros tres, por lo cual un electron de cada atomo
esta relativamente libre para moverse. Esto hace del grafito un buen
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conductor del calor y la electricidad.

Mientras en los anillos que forman cada capa los atomos de
carbono estin unidos en forma covalente, las capas se atraen
mutuamente por fuerzas de London, que son mucho mas débiles.
Asi, las capas pueden deslizarse entre si con relativa facilidad, por
lo que el grafito puede usarse como lubricante y en la fabricacion
de minas para lapices.

Estas estructuras tan diferentes son las que nos dan la razon
para explicar porqué el diamante es tan duro mientras que el grafi-
to se rompe facilmente,

Los fullerenos

Hasta 1985, solo se mencionaban dos variedades alotrépicas
del carbono: el grafito y el diamante. En ese afio, los estadouniden-
ses Robert Curl y Richard Smalley en conjunto con el inglés
Harold Kroto, descubrieron una nueva variedad del carbono, co-
rrespondiente a moléculas de masa molecular muy elevada, siendo
las mas frecuentes las formadas por 60 o 70 atomos de carbono
(Ceop Y Cro)-

Estas moléculas tienen formas esferoidales y son muy pareci-
das a las estructuras metalicas que solia construir el arquitecto nor-
teamericano Richard Buckminster Fuller (1895-1983).

pentagono rodeado por cinco hexdgonos

En homenaje a Buckminster Fuller, los cientificos decidieron
llamar "fullerenos" a esta nueva familia de moléculas de carbono.

Mientras que el diamante y el grafito presentan una estructu-
ra reticular extendida, los fullerenos tienen una estructura mole-
cular tridimensional cerrada sobre si misma, siendo la mas comin
la formada por 60 4tomos de carbeno. Su formula molecular es Cy
y su masa molecular 720 u. Los 60 4tomos de carbono del Cg
estan unidos formando un poliedro cuyas caras son pentadgonos y
hexagones, con los atomos de carbono en sus vértices. Cada pen-
tagono del poliedro estd rodeado por cinco hexdgonos. Las uniones
quimicas entre estos atomos siguen el mismo patron que las costu-
ras de una pelota de fiitbol.

La extraordinaria simetria de este tipo de molécula le confiere pro-
piedades fisicas y quimicas sorprendentes. Sus posibles usos son
actualmente objeto de amplias investigaciones.

220

Capitulo 6




EJERCICIOS

1 Para cada una de las moléculas de tipo AX_, cuya forma geométrica se indica a continuacién, indicar su atomicidad y el nimero de
— n» CUY Y
pares electrénicos libres en el atomo central.

a) Lineal d) Triangular
b) Angular (angulo de enlace < 120°) e} Piramidal
¢} Angular (angulo de enlace < 109,5°) f) Tetraédrica

2 Predecir la forma geométrica de las siguientes especies mediante la TRePEV:
a) Bel, b) CO, c) S0; d) CF, ) COy%- f) H,8 g)BrO,~  h)PF;

3_ Explicar por qué la forma geométrica de la molécula de metano no puede ser cuadrada plana con los cuatro dtomos de hidrogeno en
los vértices y el carbono en el centro, como se muestra en la figura.

H\C /H
W

4 Con algunos de los elementos P, H, O, Cy S, escribir las formulas de:
a) una molécula de geometria lineal d) un catién monovalente de geometria piramidal
b) una molécula de geometria angular ¢) un anién divalente de geometria tetraédrica
c) una molécula de geometria triangular

5_ Una molécula del compuesto H,XO, tiene en total 50 protones. Escribir su estructura de Lewis e indicar la forma geométrica del anion X0,
6_ Escribir la estructura de Lewis de un anién trivalente de forma tetraédrica formado por un dtomo de Py atomos de O.

7_ Un 4tomo de nitrégeno forma con atemos de oxigeno, un anién monovalente en el cual el nitrégeno no tiene pares de electrones libres.
Escribir la estructura de Lewis del anién y predecir su forma geométrica, indicando el angulo de enlace.

8 Un atomo de cloro forma con dtomos de oxigeno un anién monovalente de forma piramidal. Escribir la férmula de Lewis del anién y
estimar su angulo de enlace.

9 Un atomo de azufre forma con tres dtomos de oxigeno un anion divalente. Escribir la estructura de Lewis del anién, predecir su geo-
metria y estimar su dngulo de enlace.

10_ Sabiendo que el anién XO42- tiene en total 42 electrones, escribir la estructura de Lewis de la molécula X0, indicar la geometria y
el angulo de enlace.

11_ Un 4tomo del elemento X que pertenece al tercer periodo, forma con atomos de clore una molécula que tiene tres enlaces covalentes
simples. Escribir a estructura de Lewis de la molécula, e indicar su forma geometrica y angulo de enlace.
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12_ Escribir las formulas de dos sustancias cuyas moléculas estén formadas por atomos diferentes, que tengan momento dipolar nulo y

otras dos cuyo momento dipolar no sea nulo.

13_ Explicar, desde el punto de vista de la forma geométrica, por qué el momento dipolar del CO, es nulo y el del SCO no.
14_ Dadas las sustancias: SiF, ; IO ; NF; ; SO4 ; H,S. Indicar su geometria molecular. ;Cual o cuiles tienen momento dipolar nulo?
15 Explicar la diferencia entre un dipolo transitorio y uno permanente.

16_ Dadas las siguientes proposiciones indicar si son verdaderas o falsas.

a) Cuanto mayor es la temperatura de una sustancia molecular, mas intensas son las fuerzas de London entre sus moléculas.

b} Las moléculas de agua no forman interacciones de hidrogeno con moléculas de otras sustancias.

¢) El punto de ebullicién del bromo es mayor que el del cloro, porque las moléculas de bromo son mas polarizables que las de cloro.
d} Entre las moléculas de amoniaco en estado liquido, actiian los tres tipos de fuerzas intermoleculares.

¢) Cuanto mas proximas estdn las moléculas de metano entre si, mas intensas son sus fuerzas dipolares.

17_ Indicar qué tipo de fuerzas intermoleculares actiian en estado liquido, en las sustancias:

a)Xe b)CH < HI d)CH;0H e) CCl,

18_ Colocar las sustancias O,, HCl y HBr en orden creciente de sus puntos de ebullicion.

19 a) Dadas las especies siguientes, seleccionar aquellas que forman unién hidrégeno entre sus moléculas:

HF , H,S , CH,OCH,.
b} ;Cual o cuéles de las moléculas de las siguientes sustancias forman unién hidrogeno con moléculas de agua?: amoniaco, fosfina,
CH,0H, CH,.

20_ Justificar cua! de las sustancias de cada uno de los siguientes pares, se espera que tenga mayor punto de ebullicion.

a)NaCly HBr b)CGO,yS8i0, c)CSOyCS, d)CLOyLO )0,y H,S

21 Utilizando algunos de los elementos C, N, Cl, I1, O y K, escribir las formulas de:

a) una sustancia binaria sélida de alto punto de fusién.

b) una sustancia binaria liquida de bajo punto de fusion.

c) dos sustancias formadas por distintos elementos, en las que sélo actien las fuerzas de London entre sus moléculas.
d) dos sustancias que presenten fuerzas dipolares entre sus moléculas.

€) una sustancia qgue forme enlace de hidrégeno entre sus moléculas y las de agua.

22 _Dadas las sustancias H,S, Na,O, CH;OH y CH, , colocarlas por orden creciente de sus puntos de ebullicion, y seleccionar una cuyo

momento dipolar total sea nulo.
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APENDICE DEL CAPIiTULO §

Fuerzas intermoleculares y puntos de ebullicion de algunas sustancias

, Memento Punto de
Sustancia Formula Masu molur ‘ Fort:na‘ dipular . Fuerzus ' ebullicion

molecular (g/mgl) Geométrica (1) Lntermoleculares €0)
agud .0 18,0 angular 1.85 1.0, 1 100
amonfaco NH; 17,0 piramidal I da 1.D,H -3314
arsina AsH, 78,0 piramidal 0,16 L,D - 55
bromuro de hidrigeno HBr K10 lineal (1,80 [, 1) - 66,8
bromure de metilo CH4Br 93,0 letraed. irrep. 1,80 L,D 3,56
cloroforma CHCI, 1195 tetraed. irreg. 1.02 1.0 0,2
cloruro do hidrdgeno HCL 36,5 lincal LO8 LD -840
clorure de metile CI1.Cd 485 tettaed., irreg, .87 ..D =237
didxido de azufre S0, 64.0 angular 1.60 L.D - 10,0
didxido de carbono O, 14,0 lineal ¢ L - T8.5
disulfuro de carbona C8, 78,0 lineal 0 I, 46,3
fluoroformo CHF, 0.0 tetraed. irrep. 1,60 ., D -82.2
fluorure de hidrogeno I 20,0 lineal 1,92 LD, 11 19,3
fluorure de metilo CHyF 32,0 tetracd, irrep, 81 L, 1> -78.4
{oslina PIl; 34.0 pirumidal 0,55 LD -87.4
indura de metiln CH,T 142 tetraed. irreg, 1,60 1,0 42,5
melang CH; 16,0 letradgdrica 0 l. - 161
inetanol CH,OH 32,0 tetraed. irreg, 1.80 L.on 63,0
maenodxidoe de carbono O 28,0 lincal 0,007 LD - 19]
monéxido de nirégena NO 30,0 lineal 0.070 L,D - 152
silano SiHy 32,1 tetraédrica 0 L -112
sulluru de hidrogeno H.S8 34.0 angular 0,97 L.D - 60,7
tetrahromuuro de carbono Chr, 332 tetraddrica 0 I. 189.5
tetracloruro de carbono CCL 154 tetraédrica 0 L. 76,5
tetrafluorure de carbono Cr, §8.0 tetraédrica 0 L - 129
tetrahidruro de germanio GeH, 76,6 tetraédrica 0 l. -88.5
tribromure de boro BBr, 251 Wriangular 0 L 91,3
tricloruro de boro B(l, 117 triangu lar Q 1. 12,5
tricloruro de fosforo L 137.5 piramidal 0,78 L.D 74.2
triftuoruro de arsénico AsT; 132 pirantidal 281 L.D -63.0
triflunrurn de born RF, 67,8 triangular G I -99.9
trifluorure de fésforo PI; 88.0 pirantidal 1,03 L.D -101.5
triflunrurn de nitrdgenn NF; 71,0 piramidal 0,322 [P} -128.8

Nota: L: Fuerzas de London, D: Fuerzas Dipolares, H: Enlace de hidrégeno
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1. INTRODUCCION

Hay muchisimas sustancias organi-
cas de origen natural como la made-
ra, el algodon, fa lana, el petroleo,
las grasas y aceltes, los azticares,
las esencias de flores y frutos, las
proteinas, las hormonas, las resinas
y gomas vegetales, y los alcaloides.
Cuando fue posible determinar la
composicidn de eslas sustancias los
quimicos las emplearon como
modelos para obtener productos sin-
téticos similares u ofros diferentes,
con propiedades nuevas o mas
especificas. El desarrollo de nuevos
polimeros sintéficos es constante.
Los estudios orentados a la produc-
cién de proteinas para la alimenta-
cion a partir de materas primas eco-
némicas, la produccion de sustan-
cias por metodos de fermentacion
en gran escala y el avance tecnolo-
gico en los procasos de destifacion
de petrdleo, que aseguran mas y
mejores combustibles, son soio
algunos ejemplos de aplicacion tec-
nica de fa Quimica Organica.

Hacia fines del siglo XV1I en la Escuela de Quimica de Nicolas Lemery los compuestos de
origen natural se clasificaban en tres clases segiin la fuente de la cual proviniesen: minerales,
vegetales y animales. En 1770 Tobern Bergman, un quimico sueco, fue el primero en llamar
orgénicas a las sustancias provenientes de los organismos vivientes. En 1774, Antoine Laurent
Lavoisier comprobd que en la combustién de sustancias de origen animal o vegetal se forma-
ban siempre dioxido de carbono (CO,) y agua (H,0) v en algunos casos también Oxidos de
nitrogeno y de fosforo. Concluyé entonces que todos estos compuestos contenian carbono e
hidrégeno y muchas veces nitrogeno y fosforo.

En 1815 Berzelius y muchos quimicos de aquella época aceptaban la anterior clasificacion
y explicaban las diferencias considerando que los compuestos producidos por los seres vivos u
organicos debian su origen a la intervencion de una fuerza propia de la vida o “fuerza vital”, se
daba por sentado que tales compuestos no podian ser obtenidos en el laboratorio partiendo de
sus clementos o de compuestos “inorganicos”. Sin embargo, en 1828 el quimico aleman
Friedrich Wohler realizé su célebre sintesis de la urea (un componente de la orina) a partir de
una sustancia inorganica (cianato de amonio) y este hecho representd el inicio de una lenta
evolucién del pensamiento cientifico. Durante el siglo XIX se fue aceptando cada vez mas
fa idea de que los compuestos orgénicos podian sintetizarse en el laboratorio y los hechos
experimentales asi lo fueron demostrando. En 1845 Kolbe sintetizd el dcido acético a partir de
compuestos inorganicos y se cree que fue el primero en usar la palabra “sintesis” en una publi-
cacién de Quimica Organica. En 1860 Marcelin Berthelot publicé su obra “La Chymie Organique
Fondée sur la Synthése”, y la teoria de la “fuerza vital” dejo de ser considerada valida.

En adelante se entenderia por Quimica Organica el estudio de los compuestos del carbono.
Esta temprana definicion, mantiene atn hoy su fundamento: los compuestos organicos superan
los 10 millones y el numero de ellos sintetizados en laboratorios es mucho mayor que los ais-
lados de la naturaleza.

Pocos de los elementos quimicos conocidos forman parte de los compuestos organicos. El
carbono estd siempre presente en ellos. Practicamente siempre hay hidrogeno y frecuente-
mente oxigeno, nitrégeno y halogenos. Algunas veces se encuentra azufre y menos frecuente-
mente fosforo. Los metales entran en la composicion de los compuestos organometalicos, una
clase especial de compuestos orgénicos. Asi, s puede decir que la enorme mayoria de los com-
puestos organicos conocidos estan formados por C, H, O, halégenos, N, Sy P. Los itomos de
estos elementos estan en su mayor parte unidos por enlaces covalentes o con predominio de
caracter covalente.
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Las caracteristicas del carbono son:

« El carbone es un no metal tipico que encabeza el grupo 14 {IVA) de la clasificacion perio-
dica. Dado que su configuracion electronica es 1s22s22p2, tiene cuatro electrones en su
nivel mds externo y forma cuatro enlaces en casi todos sus compuestos.

» Cuando los enlaces son simples los pares de electrones tienen disposicion tetraédrica.
Cuando hay un doble enlace la disposicion es plana triangular v en el caso de enlaces tri-
ples la disposicion es lineal.

* El carbono es capaz de combinarse con la mayoria de los elementos, pero las uniones mas
frecuentes las establece consigo mismo y con el hidrogeno.

+ A diferencia de lo que ocurre con atomos de otros elementos, los dtomos de carbono pue-
den unirse entre s{ y con el hidrogeno indefinidamente, formando largas cadenas lineales,
ramificadas o ciclicas.

* En las estructuras organicas se pueden distinguir cuatro tipos de atomos de carbono: car-
bono primario, secundario, terciario y cuaternario, segin el atomo de carbono esté unido a
uno, dos, tres o cuatro atomos de carbono respectivamente. En la cadena carbonada adjun-
ta se pueden apreciar los cuatro tipos de atomos de carbono.

» La estructura del 4tomo de carbono y sus propiedades explican adecuadamente la covalen-
cia, el encadenamiento y la isomeria, que permite interpretar las propiedades de los com-
puestos organicos.

Las moléculas organicas tienen enlaces C—C y C—H. Los primeros forman la columna ver-
tebral o esqueleto de la molécula. La disposicion de los enlaces determina la forma de la
molécula, que a su vez influye en las propiedades macroscopicas de la sustancia y en su reac-
tividad quimica.

Familias y Grupos Funcionales

Teniendo en cuenta sus caracteristicas estructurales y su elevado namero, los compuestos
del carbono se clasifican en familias cuyas reactividades a menudo es posible predecir. Una
familia es un conjunto de sustancias de similar estructura que posee propiedades quimicas
semejantes. Entre estas sustancias podemos citar los alcoholes, los aldehidos, los dcidos car-
boxilicos, etc,

Todos los compuestos que pertenecen a una determinada familia presentan una cadena hidro-
carbonada de distinta longitud o forma, denominada cadena soporte, a la cual esta unido un dtomo
o grupo de atomos llamado grupe funcional. El grupo funcional es el mismo para todos los
miembros de una familia y es el que le confiere el comportamiento fisicoquimico caracteristico.

Enlaces C-C:
simple, doble y triple

H
]
H—C—H
2°f
3B
H—C—CH;
48
HC i(g:—wczis
a3
H_l(!:—ii
H

Tipos de atomos de carbono

Compuestos del carbono

227




A continuacion se muestra la formula del 4cido butanoico (perteneciente a la funcién quimi-
ca o familia de los 4cidos) donde se destacan la cadena soporte y el grupo funcional.

0
El acido butanoico esta formado /
por una cadena soporte que con- CHSCHZCHZC —OH
tiene tres atomos de carbono y el v ¥ .
grupo funcional carboxilo. -COOH. cadena soporte grupo funcional

Acido butanoico

En la Tabla 7.1 se presentan las familias de compuestos orgénicos mas comunes y la estruc-
tura de los grupos funcionales caracteristicos de las mismas. Asimismo se indican las termina-
ciones o sufijos empleadas en su nomenclatura y un ejemplo sencillo de cada familia.

- Grupo Terminacién .
Familia Funcional o sufijo Ejemplos
Alcanos -EC—C/—- ano etano

/ AN
Al \C C/
uenos = eno eteno
a 77N
Alquinos —C=C— ino etino
Alcoholes —0OH ol etanol
Eteres —0— éter dietiléter
Aldehid /O al tanal
ehidos —_o%H etana
0O
Cetonas 4 ona propanona
‘. O . acido
Acidos - 0'7— O-H 01c0 etanoico
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Familia Ffﬂl‘:g r(:al Terminacién o sufijo Ejemplos
Esteres . C//_o O— ato etii?;;ﬁ) de
0 ) )
Amidas _C{/_ NH, amida etanamida
Amina 1° —NH, amina ctilamina
Amina 2° > N—H amina dimetilamina
Amina 3° — |Iq..._ amina trimectilamina
Nitrilos —C=N nitrilo propanounitrilo

Tabla 7.1: Familias y grupos funcionales

Las funciones quimicas permiten predecir las propiedades quimicas y algunas fisicas de las
sustancias. Por otra parte, conociendo los nombres correctos que corresponden a determinadas
estructuras serd posible representarlas y buscar en indices de libros y publicaciones una descrip-
cidn mas completa o especializada del compuesto.

Como ya se ha mencionado el ndmero de compuestos orgnicos conocidos es muy grande
y crece continuamente. En el afio 1787 Lavoisier indicé 1a necesidad de reformar y perfeccionar
la nomenclatura de la Quimica. En esa época se conocian muy pocas de las sustancias llamadas
orgdnicas: unos 20 4cidos, el alcohol, el éter, el almidon y e! alcanfor. Unos 100 afios después
su niimero era de unos 12.000 compuestos, en 1910 se registraban ya 150.000, en 1940 eran
540.000 y actualmente superan los 10.000.000.

Se hizo cada vez mas necesario fijar criterios que permitieran nombrar tantas sustancias en
forma metaddica y sin confusiones. Se realizaron varios intentos en ese sentido durante el siglo
XIX, En 1889 en ocasion del Primer Congreso Internacional de Quimica, realizado en Paris, se
cred una "Comision Internacional de Nomenclatura Quimica", que reunida mas tarde en
Ginebra sentd las bases del llamado Sistema de Ginebra. A partir de 1947 se la llamo "Unidn
Internacional de Quimica Pura y Aplicada” (IUPAC) y desde entonces revisa y amplia las reglas
de la nomenclatura. Estas reglas son de validez internacional.
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2. HIDROCARBUROS

Los hidrocarburos son los compuestos organicos mas sencillos, estan formados Gnicamente
por carbono e hidrogeno. En las moléculas de los hidrocarburos los dtomos de carbono pueden
formar cadenas abiertas (hidrocarburos aciclicos) o cerradas (hidrocarburos ciclicos). Tanto los
hidrocarburos aciclicos como los ciclicos pueden tener sus atomos de carbono unidos por enlaces
simples (hidrocarburos saturados) o muiltiples (hidrocarburos no saturados o insaturados).

HIDROCARBUROS }

b h

—{ ACICLICOS ——[ cicLICOS

A 4 L 4

A
Safuradus I [ No saturados ] { Saturados } (No suturados ] [.-\l‘ﬂllli'lﬁcos

{ Alcanos ] [ Alquenos 1 [ Alquinoé ]

Figura 7.1: Clasificacién de hidrocarburos

Realizaremos una detallada descripcidén de la nomenclatura de los hidrocarburos ya que
luego sera usada como base para nombrar a los demds compuestos organicos. Las reglas basi-
cas empleadas en su nomenclatura se irdn ampliando a medida que estudiemos los distintos
grupos funcionales.

Alcanos

Son hidrocarburos saturados porque sus moléculas tienen sdlo enlaces simples y no es posible
adicionarles mas atomos de hidrégeno. Su formula molecular general es C Hy,, 5. Se los llama
también parafinas y se encuentran presentes en el gas natural y en el petroleo. Los nombres de los
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alcanos llevan la terminacién o sufijo "ano". Comenzaremos con los que tienen su cadena carbonada
lineal. Bl més senciilo es €l metano que tiene un solo atomo de carbono. El de dos carbonos es el etano, el
de tres el propano y €l de cuatro el butano. Sus formulas estructurales son:

i [ L N
H—C—H H—C—C—H H—C—C—C—H H—C—C—C—C—H
o R

metano etanc propano butano

Las formas mds corrientes de representarlos son las formulas condensadas también llamadas
semidesarrolladas. Por ejemplo, la férmula condensada del butano es:

En la practica se usa mucho simplificar la formula estructural indicando entre paréntesis el
nimero de grupos metileno (-CH»-). De esta manera el butano se escribe:

CHz~(CHo),—CH3

Los hidrocarburos de cadena normal o lineal, cuyas moléculas tienen 5 o més atomos de car-
bono se nombran con el prefijo griego o latino que indica el niimero de carbonos, seguido de la
terminacién "ano". Otra forma de representar a los alcanos es mediante formulas de esqueleto,
en las cuales cada linea representa la union entre dos atomos de carbono y no se indican los ato-
mos de hidrégeno que se sobreentiende estén unidos a dichos carbonos. Por ejemplo, las for-
mulas de esqueleto del pentano y del octano son:

P e PN\

penltano oclano

Estas representaciones son ampliamente usadas para simplificar la escritura de
moléculas muy grandes.

Vimos que en la molécula de metano (CH,) el dtomo de carbono tiene los pares de electrones
compartidos orientados hacia los vértices de un tetraedro regular, formando angulos de enlace de
109,5°. Por lo tanto, cuando se unen varios dtomos de carbono cada uno de ellos se encuentra
también en el centro de un tetraedro y su representacidn espacial toma la forma siguiente:

QOctano {CgHyg)

Metano: cormponente del gas
natural y de calefaccion.
Propano: componente def

gas envasado.

Butano: componente del gas
envasado, también empleado en
encendedores descartables.
Naftas: contienen alcanos de 5 a
12 carbonos y ofros hidrocarbu-
ros. Son mezclas de muchos
componentes.
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De esta manera es posible representar un gran mimero de compuestos cuyas moléculas con-
tienen desde dos hasta numerosos dtomos de carbono unidos entre si, formando largas cadenas
en zigzag.

* Series homologas

El carbono, al unirse sucesivamente con otros atomos de carbono, da origen a cadenas car-
baonadas, observandose una variacién gradual en las propiedades fisicas de los compuestos
resultantes debido al paulatine aumento de ta longitud de la cadena. Las series de compuestos
cuyos miembros tienen funciones quimicas iguales y cadenas de carbono que difieren en un
grupo metileno (-CH,-) se denominan series homdlogas.

El conocimiento de la tendencia en la variacion de las propiedades de la serie, permite pre-
decir fas propiedades de los miembros de la misma. Los alcanos de cadena lineal constituyen
una serie homologa. En la siguiente Tabla 7.2 se presentan sus formulas, nombres v puntos de
ebullicién. Comeo puede observarse sus puntos de ebullicion aumentan a medida que crece la
cadena y conociendo la tendencia podemos predecir, por ejemplo, que un alcano de once ato-
mos de carbono, tendrd un punto de ebullicién mayor que el decano y menor que el de uno de
doce atomos de carbono.

Los cuatro primeros miembros de 1a serie Hevan normbres comunes, mientras que los restantes se
designan con un prefijo griego que indica el niimero de dtomos de carbono de la cadena.

Formunla . Puntf; _de
Férmula semidesarrollada Nombre | Ebullicion
molecular C)
CH, CH,4 metano -161
CH, CH;CH,4 etano -89
_GyHg CHCH,CH, | popmo | 42
CyHyp CHCH,CHCHy, butano | -0.5
Cs;H; CHyCH.CH,CH,CH; pentana -36
CeH,s CH,CH,CH,CH,CH,CH, | hexano -68
C7H15 CH3CH2CH2CH2CH2CH2CH3 heptanu -98
i C5H1_3 CH;;CHQCHQCHQCHQCHzc,‘HQCH:; octano -125
. CgHm CH3CH2CH2CH1CH2CH1CHQCHzCH3 nonano -151
 Cigllz CHyCH,CH,CH,CH,CH,yCH,CH,CH,CH; | decano -174

Tabla 7.2: Alcanos de cadena lineal

Los. alcanos cuyas molécuias tienen cuatro o mas atomos de carbono también pueden for-
mar cadénas no lineales y se llaman alcanos ramificados. Por ejemplo para la formula molecu-
lar C4H;; podemos escribir dos formulas estructurales, una lineal y otra ramificada, que corres-
ponden a dos compuestos distintos:
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s
CH,~CH,~CH, —CH, CH,~CH —CH,

butano metilpropanc
(cadena lineal) {cadlena ramificadla)

Anélogamente, hay tres compuestos cuya férmula molecular es CsH 5 que ¢otresponden a
tres formulas estructurales, una linea! y dos ramificadas, cuyas representaciones’con ‘formulas
semidesarrolladas y de esqueleto son:

e e
CHy—CH, —~CH, —CH, —CH, CHy—CH—CH,~CH; GHy—C=EH,
CH,
pentano metitbutano dithetilpropano

Estos compuestos que tienen la misma férmula molecular pero sus atomos estin unidos de
diferente manera (o sea tienen distinta disposicion de sus enlaces), se llaman isémeros estruc-
turales. Presentan distintas propiedades fisicas y quimicas. El namero -de isdmeros estruc-
turales o de cadena crece a medida que aumenta Ia longitud de la cadena.

Los nombres IUPAC de los alcanos, al igual que los de los demds compuestos
organicos, comprenden tres partes:

| PREFUO | BASE | SUFIJO :
¢ Qué sustituyentes? ;Cuantos atomos de C &Que familia?

¢n la cadena principal?

Radicales alquilo

Un grupo sustituyente hidrocarbonado, formado "guitando” un H-a un-aleano, se-denomina
grupo o radical alquilo y se nombra cambiando la terminacién "ano" por "ilo". Se representan
en forma general como -R,

Isomeros de cadena: Son com-
puestos con igual formula molecu-
lar que pertenecen a una misma
familia pero difieren en la estructu-
fa’ de su cateria carbonada, és
decir, la conectividad entre sus
atomos es distinta
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A continuacién se representan algunos grupos alquilo:

Alcano Nombre Grupo o radical Nombre
CH, mctano CHs- moctilo
CHa—CH, ctano CHz—CHz— etilo
CH3~CHx=CHa propano CHy-CHxCHs— propilo
CH3=CHy~CHq propano CH3-C|3H-CH3 isopropilo
CH3—CH2—CH2—CH3 butano CHg_CHz—CHz—CHz-' butilo
" i
CH3—?—H metilpropano CHg“‘l:*‘ terbutilo
CH4 CH,

« Reglas de Nomenclatura

Seguiremos una nomenclatura sistematica basada

en una serie de reglas sencillas reco-

mendadas por la TUPAC, que permite formular y nombrar a los alcanos y sus derivados.

a) Se identifica 1a cadena carbonada mas larga (cadena principal) y se usa el nombre de ésta

como base del nombre del compuesto.

CH,~CH,

CH-CH,~CH,~CHj |

CH, ~CH,—CH,—CH,~CH,~CH-CH, |

En este ejemplo la cadena principal tiene 10 dtomos de carbono y por lo tanto ¢s un

derivado del decano.

b) Si existen dos cadenas de igual longitud se elige como principal la mas ramificada.

CH, -__(l:t-i—cn-{z---c:H3 ,

'CH
l

+CH,—CH,~CH,

CH,~CH,~CH,~CH,-CH,~CH{CH,
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¢} Se numeran los atomos de carbono de la cadena principal de manera tal que las ramifi-
caciones o sustituyentes tengan el nimero mds bajo posible.

2
1CH3—?H§CH2—€'CI3H§CI-62-—SCH2—70H3
d) Se identifican los sustituyentes o radicales alquilo (metilo y etilo en el gjemplo anterior).

€} Se especifica la posicién del sustituyente indicando el nimero del dtomo de carbono de
la cadena principal al cual estd unido.

f) Se coloca dicho nimero delante del nombre del sustituyente separado del mismo por un
guién. A continuacién se escribe el nombre del sustituyente y del hidrocarburo principal
como una sola palabra.

]
1GH3—2(|:H§CH2—40H§’CH2-CH3
CH,
2-metithexano

g) Si hay varios sustituyentes en la cadena se procede como se indicé anteriormente y se
ordenan alfabéticamente. Por ejemplo, el nombre del hidrocarburo del item a) es
4-etil-5-metildecano y el del item b) es 3,5-dimetil-4-propildecano.

h) Si hay dos sustituyentes en el mismo atomo de carbono, se asigna a ambos el mismo
namero y s¢ los escribe en orden alfabético,

CH3~ CHZ—CHZ—(I.‘.—CHZ— CHZ—CHz—CHs
CH3
4-etil-4-metiloctano

i) Si hay dos o mas sustituyentes idénticos en el mismo o en distintos carbonos se usan los
prefijos "di", "tri", "tetra", segln corresponda. Estos prefijos no se consideran para el
orden alfabético. Se especifica la posicién de los sustituyentes y los nimeros que indi-
can dicha ubicacién se separan por "comas",

& o g
CH:,—CI:—CHQ— CH,—CH,—CH, CH3—C“,—CH2—CH-—CH3

CH, CH,

2, 2-dimetithexano 2,2,4-trimelilpentano
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CHy-CH-CH,

Isopropilciclopentano

» Cicloalcanos
Los cicloalcanos son hidrocarburos de cadena cerrada, en los que los dtomos de car-
bono se uien meédiante uniones simples formando anillos o ciclos, como se muestran en

las figutas.
H,
H;j/ ‘\TH:

H, ~ /Cﬁl

CH,
ciclopentano ciclohexano

Estos hidiocarburos, también llariados ciclanos o cicloparafinas, se nombran anteponien-
do el prefijo "ciclo” al nombre del alcano correspondiente. Su formula general es CoHy,. i
bien los anillos de los cicloalcanos pueden tener desde 3 hasta un gran nimero de dtomos
de carbono, los mas comunes y estables son los anillos de 5 y 6 4tomos. Suelen represen-
tarse como figuras geométricas, en las cuales cada vértice representa un atomo de carbono:

A O

ciclopropano ciclobutano ciclopentano ciclohexano

Si el cicloalcano tiene mdas de un sustituyente se numeran los atomos de carbono de
manera tal de asignar a dichos sustituyentes los mimeros mas bajos posibles.

CH,—CH,
Y
. CH,

stilciclohexano 1,3-dimetil¢ictopentanc 1-etil-2-metilciciobutanc

N
s

CH,—CH,

Al iguat que los grupos alquilo, tos grupos o radicales que derivan de estos hidrocar-
buros se denominan cicloalquilos.

Si un cicloalcano esta unido a una cadena carbonada de mayor nimero de carbonos
que el ciclo, se nombra a éste como un radical cicloalquilo sustituyente de la cadena.

<>CH2—CH2—CH2—CH2—CH3

1-ciclobutiipentano
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Alguenos

Los alquenos u olefinas son hidrocarburos no saturados, tienen menos 4tomos de hidrégeno que
los alcanos de igual mimero de carbonos. Se caracterizan por tener una o mas uniones dobles enire
atomos de carbono (C=C) y presentar, debido a ello, una reactividad quimica especial. La férmula
general para los que tienen un sole doble enlace es C H,,, ¥ se nombran de manera similar a los
alcanos pere con fa terminacién "eno".

Si se comparan las formulas generales de alquenos y cicloalcanos se ve que son iguales, por
lo tante son isémeros. En la Tabla 7.3 se indican los nombres y puntos de ebullicién de los
alquenos de cadena lineal cuyo doble enlace esta en el carbono 1.

Fo I P.de
ormu Férmula semidesarrollada Nombre | ebullicion
molecular '
. 0O
C.Hy CH»=CH, cteno -102
C3Hq CH,=CHCH;, propeno -48
CHy | CHy=CHCH,CH, l-buteno 6,5
CsHy, CH;=CHCH,CH,CH, 1-penteno 30
Cﬁle CH:%I“ICHchzCHgCI{j 1-hexeno 63 ,5
C7H14 CH}ZCHCHZCHz(jHZCHgCH:g 1 -hepteno 93
Cyflis | CHa=CHCH,CH,CH,CH,CH,CH, l-octeno @ 122.5
CQE“LB CI]zchcHchzcllz CI”:[2CI'12CH2CH3 1-noneno 146
CmH 20 CszcHCHQCHQCHQCHECHQCHchQCH; 1-deceno I 171

Tabla 7.3: Alquenos de cadena lineal

Como puede verse en la serie homologa de estos alquenos sus miembros difieren en el
nimero de grupos metileno (-CH,-) y sus puntos de ebullicion crecen con la longitud de
la cadena.

Los nombres industriales del eteno, propeno y buteno son, respectivamente: etileno,
propileno y butileno.

Al igual que en los alcanos, en los alquenos se emplean generalmente las formulas semi-
desarrolladas o condensadas. También suelen representarse con las formulas de esqueleto.

Los alquenos se producen
industrialmente mediante el
cracking de los hidrocarburos del
gas hatural y del petrdleo.

El efeno o etileno es usado en Ia
sintasis de muchos compuestos:
etanol, polietifeno, elc.

El propileno y el buteno se
emplean en la fabricacion de
elastdémeros sintéticos
(compuestos que tienen
caracteristicas similares al caucho
natural).
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La IUPAC recomienda otro siste-
ma de nomenclatura, ifamado
sustitutivo, cuya aplicacion resul-
ta utif para compuestos mas com-
plejos.

* Reglas de Nomenclatura

a) Se identifica la cadena més larga que contenga el doble enlace y teniendo en cuenta el
nimero de carbonos se nombra el compuesto con la terminacion "eno”.

CH:,—{I)H2
C=CH,

CHa—(l)Hz

2-etil-1-buteno

Se nombra como un buteno, porque la cadena que contiene el doble enlace tiene cuatro
dtomos de carbono.

b) Se numeran los dtomos de carbonos de modo que el doble enlace lleve el menor numero
posible, es decir comenzando por el extremo més proximo al doble enlace.

'CH,~CH=CH-*CH,~tH,
2-penteno

¢) Si el doble enlace es equidistante de los extremos, se comienza por el extremo mas pro-
ximo a la primera ramificacion.

4
1CH3£(|3H—§CH=CH—5CH2§CH3
CHa
2-metil-3-hexeno

d) A los fines de numerar los dtomos de carbono de la cadena, el doble enlace prevalece
sobre la ramificacion. :

¢) Si hay varias dobles ligaduras se indica la ubicacién de cada una y se usan los sufijos
"dieno", "trieno", etc.

f) Si se debe elegir entre dos cadenas de igual longitud se toma como cadena principal la
que tenga mas dobles enlaces. Ejemplos:

CH,=CH—CH=CH—CH,—CH, CH:'CHz—ﬁ?H—CH=CH:
CH=CH,
1,3-hexadieno 3-etil-1,4-pentadieno
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Los alguenos tienen menor contenido de hidrégeno que los alcanos con igual mimero de
carbonos, por eso se dice que son insaturades. Con cada anillo o doble enlace en una molécula
se eliminan dos hidrégenos de la correspondiente férmula de un alcano. Asi se dice que
un alqueno con un doble enlace o un cicloalcano, tienen una insaturacién. Conociendo la
férmula molecular de un compuesto se puede calcular el grado de insaturacion del mismo, es
decir, el mimero de enlaces multiples o de ciclos, lo cual proporciona cierta
informacidnrespecto de su estructura. Por ejemplo, un hidrocarburo cuya formula molecular
es C7Hjpo tiene cuatro hidrogenos menos que el correspondiente hidrocarburo totalmente
saturado (que es el heptano C7HI6), por lo tanto tiene dos insaturaciones. Es decir que puede
tratarse de un dieno, de un cicloalqueno o de un alquine, como veremos al tratar esta clase de
compuestos. : Isomeros de posicién: son com-
puestos que pertenecen a una
misma familia, presentan la
misma cadena carbonada pero
difieren en la posicion del
grupa funcional.

En los alquenos aparece otra forma de isomeria, que depende de la ubicacion del doble
enlace. Los alquenos que sélo se diferencian por la posicion del doble enlace se denominan
isdbmerosde posicién, por ejemplo el 1-buteno (CHy= CH-CH;-CH3) y el 2-buteno (CHj;-
CH=CH-CHj;). Se vera mas adelante que los alquenos, por las caracteristicas especiales del
doble enlace, presentan ademas otro tipo de isomeria llamada isomeria geométrica o
isomeria cis -trans.

* Cicloalquenos
La formula general de los cicloalquenos que tienen un solo doble enlace es C H,, 5. Se
denominan anteponiendo el prefijo "ciclo" al nombre del hidrocarburo correspondiente.

Ny

ciclopenteno ciclohexeno

El doble enlace debe llevar el menor niimero posible y se comienza a numerar los ato-
mos de carbono del ciclo a partir del doble enlace.

AN
CHj Q

4-metilciclopenteno 3, 5-dimetilciclohexeno

CHy CH,

Si hay varios dobles enlaces, la cadena hidrocarbonada se numera de modo tal que estos
lleven el menor nimero posible.

En los cicloalquenos con un Gnico doble enlace el grado de insaturacion es dos (una
insaturacién por el doble enlace y una por el anillo).
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E! acetileno se usa en soldadu-
ras. Cuando se quema acelileno
en presencia de oxigeno en un
soplete oxiacetilénico la llama
alcanza los 2900 °C.

Alquinos

$on hidrocarburos insaturados cuya caracter{stica diferencial es la presencia de uno o mas
enlaces triples entre atomos de carbono (—C=C-). Los que tienen un solo triple enlace respon-
den a la formula general C H,, .

Se nombran siguiendo las reglas va enunciadas para los alquenos y reemplazando la ter-
minacién por el sufijo "ino". Las formulas generales de los alquinos y cicloalquenos son igua-
les, por lo tanto son isémeros. En la Tabla 7.4 se indican las formulas, nombres y puntos de ebu-
llicion de algunos alquinos:

Formula Férmula Nombre Punto de
molecular semidesarrollada ebullicion (°C)
CH, CH=CH a:::ig}oego 84
C:Hy CH=C-CH, propino 75
CsHs CH=C-CH,-CH, 1-butino 9
CsHs CH=C-CH,-CH,CHx 1-pentino 40

Tabla 7.4: Alquinos de cadena lineal

Nuevamente podemos apreciar que en la serie homologa los puntos de ebullicion aumentan
con la longitud de 1a cadena. Estamos en condiciones de predecir que, por ¢jemplo, el 1-octino
tendra un punto de ebullicién mas alto que el 1-pentine pero menor que el 1-decino.

* Reglas de Nomenclatura
Los alquinos se nombran siguiendo las reglas de nomenclatura de los hidrocarburos ya
estudiados, llevan la terminacion "ino" en el nombre del hidrocarburo base y se indica
la posicién del triple enlace con su nimero en la cadena. La numeracion se empieza por
¢l extremo mas cercano al triple enlace, de modo que éste lleva el nimero mas bajo.

a) La cadena principal es la mds larga que contenga el triple enlace y, como se dijo, s¢
numeran los carbonos de mode que el triple enlace lleve el menor numero posible. A los
fines de numerar la cadena, el enlace multiple prevalece sobre la ramificacidn.

o
CH;—CH,—C=C—CH,-CH—CH,
6-mefil-3-heptino
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b) Si hay varias triples ligaduras se indica la ubicacién de cada una y se usan los sufijos.

"non

"diino", "triino”, etc.

CH3—CEC—C$C—CI-I2—CH3
2,4-heptadiinc

¢) Si se debe elegir entre dos cadenas de igual longitud se toma como cadena principal la
gue contenga mas triples enlaces.

d) Si en la molécula se encuentran dobles y triples enlaces, el carbono 1 sera el mas cer-
cano a un enface multiple, doble o triple, es decir prevalece el de menor niimero de ubi-
cacién. A igual distancia prevalece el doble enlace sobre el triple.

Los alquinos son hidrocarburos insaturados, en ellos el grado de insaturacion es dos, es
decir el triple enlace equivale a dos insaturaciones.

Los alquinos de igual cadena hidrocarbonada también presentan isomeria de posicion,
segln la ubicacion del triple enlace. Por ejemplo 1-pentino y 2-pentino, y 4-metil-1-pentino
y 4-metil-2-pentino. Los alquinos que presentan un solo enlace triple son isémeros de fun-
cién de los dienos de igual formula molecular (por ejemplo, butino y butadieno).

Hidrocarburos Aromaticos

La mayoria de los hidrocarburos arométicos presenta estructuras ciclicas formadas por
seis dtomos de carbono. Su representante mas sencillo es el benceno, cuya férmula molecu-
lar C¢H indica una gran insaturacion.

Para explicar la estructura del benceno se propusieron inicialmente distintas formulas. De todas
ellas la propuesta de Kekulé es la que se vié confirmada posteriormente por todas las expeniencias.
Segiin Kekulé los 6 dtomos de C y los 6 de H estaban situados en un mismo plano formando
los carbonos un hexagono regular. Posteriormente propuso que las uniones entre carbonos
eran simples y dobles en forma alternada:

A esta estructura se le hicieron objeciones pues, si realmente era asi, debia dar por clora-
cion dos productos disustituidos distintos (1 y 2} segin los carbonos contiguos sustituidos
estuvieran unidos por enlace simple o doble:

!
c cl

Ci

6CH,-5C=4C—3CH=2CH-'CHj

Isomeros de funcion

Son compuestos de igual formula
molecular que pertenecen a dis-
tintas familias y por lo tanfo tie-
nen distinto grupo funcional

¢ Por qué se los llama aromaticos?
Cuando el desarrollo de los méto-
dos de anélisis permitit determinar
con exactitud fa composicion de las
sustancias, se encontro que
muchas de ellas ftenian un
contenido de  hidrogeno

menor que el que correspondia a
las parafinas y a las olefinas.
Como esos compuestos a menudo
posefan olores agradables, los
quimicos comenzaron a lamar
compueastos aromaticos a esas
sustancias que siendo altamente no
saturadas no se comporfaban
como fales.

En 1861, Loschmidt establecid que
a mayoria de lales compuestos eran
derivados de uno llamado benceno,
de formula CgHg

Compuestos del carbono
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Cuando Kekulé en 1865 enuncio
su feoria de la estructura del ben-
ceno con las clasicas formulas
que hoy se usan, propuso llamar
aromaticos a todas las sustancias
gue de &l derivan. Mas tarde se
extendié el concepto de aromati-
cidad y hoy hablamos de com-
puestos aroméaticos que no deri-
van del benceno.

Sin embargo se demostrd que se obtenia un solo diclorobenceno con los cloros en 4tomos
contiguos. Kekulé propuso entonces que los dobles enlaces no estaban en posiciones fijas y
que vibraban muy rapidamente entre las dos formas posibles:

-

¥ que, como esta vibracion era muy rapida, no se podian aislar los isémeros y la molécula se
comportaba como una unidad.

Hoy sabemos que la estructura del benceno es plana y simétrica, con dngulos de enlace de
120°, todos los enlaces C—C tienen la misma longitud, o sea no se distinguen enlaces sim-
ples y dobles, La estructura del benceno es un hibrido de resonancia entre las dos estructu-
ras mencionadas y se representa mediante un hex4gono con un circulo en su interior:

Los compuestos aromdticos son muy estables ¥y no se comportan como alquenos con
dobles enlaces maitiples.

* Reglas de Nomenclatura
Los derivados del benceno se nombran igual que los demds hidrocarburos, usando la
palabra "benceno" como base del nombre,

?H3 (,i,‘.Hz—(;H3 CHa—?H—CHs
metilbencenc etilbenceno isopropilbenceno
(tolueno} {cumeno)

Cuando el anillo bencénico esta sustituido, es decir cuando uno o varios de sus dtomos de hidro-

geno ha sido reemplazado por otro atomo o grupo funcional, se siguen las sigulentes reglas:

a) Se numeran los 4tomos de carbono del anillo en el sentido que permita asignar los niime-
ros mas bajos posibles a los sustituyentes, los cuales se nombran por orden alfabético:

H

. 6 H3 1 3

6 2

4 2 3
CH;-CH, 5 O HC™ " CH,
4-etil-1,2-dimetilbenceno 1.3,5- trimetilbenceno

242

Capitulo 7




b} Si hay sdlo dos sustituyentes se puede anteponer los simbolos o- (orto), m- (meta) o
p- (para}, para indicar las tres posiciones relativas posibles: 1,2; 1,3 6 1,4, respectivamente.

H T "
C 3
CH, CHy
CH,
1,2-dimetiibencenc 1,3-dimetilbenceno 1,4-dimetilbenceno
(o-xilena} {m-xifeno) {p-xiteno)

¢) Si la cadena lateral es larga y compleja sucle tomarse como cadena principal y base del
nombre, considerando el radical fenilo como sustituyente.

CH,
2 3 "4
H,~CH,~CH-CH,

4
1-fenil-3-metilbutano
En la nomenclatura de compuestos arométicos se emplean con mucha frecuencia los nom-

bres comunes aceptados por ITUPAC.
Hay hidrocarburos aromaticos con dos o mas anillos condensados:

naftaleno antraceno fenantreno

Compuestos halogenados

Son derivados de los hidrocarburos donde uno o mas dtomos de hidrégeno han sido reem-
plazados por halogenos. Para nombrarlos se siguen las reglas anteriores y se trata al halégeno

como un sustituyente mas, siguiendo el orden alfabético. También pueden nombrarse como halo-

genuros de alquilo, en cuyo caso se escribe el nombre del halogenuro de que se trate seguido del

nombre del grupo alquilo correspondiente.

CH3—CH,—CH,CI CH4~CHCI-CH,

1-cloropropano o cloruro de propilo 2-cloropropano o cloruro de isopropifo

Radical fenilo

La palabra fenilo proviene del
griego "pheno”, que significa
"flevo la luz".

Se le dio este nombre porque a
principios del siglo XIX, el bence-
no fue aislado del gas que se uti-
lizaba en Londres para la ilumina-
cion de las calles.
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Cl Si hay mds de un haldgeno y/o estan presentes otros grupos funcionales se los nombra
como sustituyentes.

CHy=CH-CHCI-CHBr—CH;
4-bromo-3-cloro-1-penteno

Clorobenceno El clorobenceno {C¢gHsCl) es un derivado halogenado del benceno.

3. COMPUESTOS OXIGENADOS

Comprenden el conjunto de sustancias formadas por carbono, hidrégeno y oxigeno, Entre
ellas estudiaremos los alcoholes, éteres, aldehidos, cetonas, dcidos carboxilicos y ésteres.

Alcoholes

Los compuestos que presentan el grupo funcional hidroxilo (~OH) se llaman alcoho-
les. La presencia del grupe funcional hidroxilo confiere a estos compuestos propiedades
fisicas y quimicas caracteristicas. Para nombrarlos se procede segun las reglas siguientes:

a) Se determina la cadena principal, que es la cadena mds larga que contenga al grupo hidro-
xilo v se cambia la terminacion del alcano correspondiente por "ol".

b) Se siguen las reglas generales mencionadas anteriormente pero el grupo hidroxilo debe
llevar el menor nimero posible, es decir que, a los efectos de numerar la cadena, prevale-
ce sobre la ramificacion y los enlaces miltiples.

¢} La posicién del atomo de carbono a la que se une el grupo hidroxilo se indica con un
nimero delante del nombre y separado del mismo por un guidn.

OH OH
CH3—(|)H—CH3 CH3—(|3H—C.‘-H—tI'.'er-(.‘,HzmvC}-i3
CH,—CH,-CH,
2-propanol 3-propil-2-hexanol

Notar que en el 3-propil-2-hexanol la cadena mds larga es de 7 dtomos de carbono,
pero no contiene al grupo funcional.

d) Los alcoholes también pueden nombrarse indicando la posicion del grupe hidroxilo (-OH)
en la cadena hidrocarbonada como si fuera un sustituyente, en cuyo caso se lo nombra
como "hidroxi" y se ordena alfabéticamente. Esta nomenclatura se prefiere cuando la
molécula presenta varios grupos funcionales.

OH

|
CH3~CH—CH2—CHﬂCH—CH3
2-hidroxi-4-hexeno
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e) 5i hay mds de un grupo hidroxilo se indica el nimero de los carbonos a los que estin uni-
dos separados por "comas” y se usa el prefijo "di", "tri", etc.

OH OH
t
CH,~CH-CH,—~CH-CH,

2,4-pentanodiol

Los alcoholes se clasifican en primarios, secundarios o terciarios, segin el grupo hidro-
xilo esté unido a un carbono primario, secundario ¢ terciario.

Los alcoholes que solo se diferencian por la posicion del grupo hidroxilo en la cadena hidro-
carbonada son isémeros de posicion. Asi por ejemplo el 1-propanol y el 2-propanol, que
difieren en la posicidén que ocupa el grupo hidroxilo en la cadena, tienen diferentes pro-
piedades fisicas y quimicas, y son isomeros de posicion:

(I)H
CH;—CH, -~ CH, —-OH CH;—CH-CH,
1-propanol 2-propanol

El alcohol obtenido por sustitucion de un hidrégeno del benceno por un grupo hidroxilo es
el hidroxibenceno, C,H;OH, cuyo nombre comin es fenol.

OH

hidroxibenceno
(fernof)

Eteres

Los éteres son compuestos oxigenados con un dtomo de oxigeno untdo a dos grupos alqui-
lo. Es decir, responden a la férmula general R-O-R', donde R es un radical alquilo que puede
ser igual o distinto a R'. Se pueden nombrar de dos formas:

» Anteponiendo la palabra "éter" seguida de los nombres de los grupos alquilo unidos al oxi-
geno, ordenados alfabéticamente y agregando al segundo la terminacién "ico™:

CH3—O-CH3;  éter metilico

CH3—O—-CH,-CH3  éter etilmetifico

CH;—CH,-OH
efanol
(I)H
CH3—CH—CH3
2-propanof
(l)H
CHy~C—CH,
CH,

metil-2-propanol

Alcoholes primario,
secundario y terciatio
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H N
N
C=0 C=0
e 7
grupo carbonilo aldehidico y
grupo carbonilo cetfénico

H=0

benzaldehido

Es el mas simple de los aldehidos
arométicos. Se alsla de las almen-
dras amargas y se emplea en

preparacion de aceites esenciales

« Indicando los dos grupos alquilo ordenados alfabéticamente delante de la palabra éter:

CH;—0O-CH,—CHy  efilmetiléter
CH3—0O-CH,—CH—CHg3  metilpropiteter
CH 3—C HZ—O—C HQ—CHS diefiféter

De esta manera se nombran los éteres sencillos. Si la molécula es compleja y hay més de un
grupo éter o presenta otros grupos funcionales se emplean otras reglas de la IUPAC que esca-
pan al objetivo de este texto.

Los alcoholes y éteres de igual formula molecular son isémeros de funcion, por ejemplo eta-
nol (CH;-CH,OH) y dimetiléter (CHy-0-CHj;), ambos de formula molecular C,HgO.

Aldehidos y Cetonas

Los aldehidos v las cetonas son compuestos oxigenados que se caracterizan por presentar el
grupo funcional carbonilo.

En los aldehidos el grupo carbonilo se encuentra en un extremo de la cadena hidrocarbona-
da unido a un atomo de hidrégeno v en las cetonas se encuentra en el interior de la misma. El
grupo carbonilo de los aldehidos recibe el nombre de grupo carbonilo aldehidico mientras que
el de las cetonas se denomina grupo carbonilo cetonico. Los aldehidos y las cetonas responden
a las siguientes formulas generales:

H R
~ N
C=0 cC=0
R/ R'/
aldehido cefona

El radical hidrocarbonado R puede ser igual o distinto a R'.

Se nombran reemplazando la terminacién "o" del hidrocarburo, por "al" en ¢l caso de alde-
hidos y por "ona" si se trata de cetonas. La cadena mas larga, cadena principal, debe contener
al grupo carbonilo y el carbono debe llevar el menor niimero posible. A los efectos de definir el
nombre de un compuesto, el aldehido prevalece sobre la cetona y ambos prevalecen sobre todos
los grupos mencionados anteriormente,

En los aldehidos el grupo carbonilo se encuentra siempre en un extremo de la cadena y dado
que dicho grupo prevalece sobre los mencionados anteriormente, el carbono carbonilico siem-
pre es el carbono nimero 1.

Los aldehidos y cetonas también pueden nombrarse indicando la posicién del grupo carbo-
nilo en la cadena hidrocarbonada como si fuera un sustituyente, en cuyo caso se lo nombra
como “ox0” y se ordena alfabeticamente. Esta nomenclatura se prefiere cuando la molécula es
compleja y presenta varios grupos funcionales
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CH, O
| Vi H 0
CI:H-—CHZ—CH.‘,—C—H (o} o \Co’f
It Y
CH,~CH,~CH, HOCH,—CH,~C~CH,~CH,~CZH o,
4-metitheptanal 6-hidroxi-4-oxohexanal C!H
3
Algunos aldehidos y cetonas suelen llamarse por sus nombres "comunes": propanal
Férmula Nombre Nombre comiin
H,C=0 metanal formaldehido
CH,—CH=0 etanal acetaldehido
CH+—CO—CH; propanona acetona
CH,OH—CHOH-CH=0 2.3-dihidroxipropanal gliceraldehido

Acidos carboxilicos

Los 4cidos carboxilicos son compuestos oxigenados que presentan el grupo funcional carboxilo:

O
Y .
—C—O0O-H 0 —COOH

Los dcidos carboxilicos responden a la formula general RCOOH, donde el grupo carboxilo
se encuenira siempre en un extremo de la cadena.

Para nombrarlos se identifica 1a cadena més larga que contenga al grupo carboxilo (-COOH), se
agrega la terminacién "ico" al nombre del alcano correspondiente y se antepone la palabra "icido”,

CH
o] P2 f
CHy=CH,~C—0-H  CHy—CHy~CH,~CH,-GH,~CH-COOH HOCH,~C~CH,-COOH

acido propanoico acido 2-metitheptanoico acido 4-hidroxi -3oxobutanoico

En los compuestos con varios grupos funcionales el grupo carboxilo gobierna la nomencla-
tura y prevalece sobre los demas grupos. El carbono carboxilico lleva el numero | y el resto de
los sustituyentes se ordenan alfabéticamente.

En los 4cidos carboxilicos la nomenclatura IUPAC suele ser reemplazada por nombres
comunes muy arraigados, que se relacionan con la fuente de la que fueron aislados por prime-
ra vez. A continuacion se presentan algunos de ellos:

G

proparniona

Compuestos del carbono
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y:
—cZ0— 6 —coo-
Grupo funcional ester

Férmula Nombre [UPAC Nombre comin | Fuente de origen
HCOOH icido metanoico acido formico hormigas
CH;—COOH acido etanoico acido acélico vinagre
CH;—CH,—COGH Acido propancico acido propionico | grasas

CHa— (CH,)—COOH | dcido butanoico Acido butirico manteca

CHy— (CH,),0—COOH | 4cido dodecanoico acido ladrico faurel

CH;— (CHa)s~COOH | 4cido hexadecanoico acido palmitico aceite de palma B

El més comun de los cidos carboxilicos arématicos es el dcido benzoico, se usa come con-
servante de alimentos.

COOH

acido benzoico

Las sales de los acidos carboxilicos son compuestos i0nicos que se formulan sustituyendo
el H del grupo -OH por un metal. Se nombran eliminando la palabra "acido", reemplazando la
terminacion "ico" por "ato" e indicando a continuacién el nombre del metal.

Ejemplo: CHy;—CH,~CH,~COONa se nombra butanoato de sodio. Aqui se forma una unién
iénica entre el anion butanoato (CH;—CH, CHy-COO ) y el cation sodio (Nat).

Esteres

Son compuestos cuya estructura puede considerarse derivada de la pérdida de
agua entre un acido carboxilico y un alcohol. Tienen el grupo funcional éster. Su for-
mula general es RCOOR!, con los radicales Ry R’ iguales o distintos.

Los ésteres se nombran identificando primero el acido carboxilico y denominando luego el
grupo alquilo unido al oxigeno. Se elimina la palabra "4cido" y se sustituye la terminacion "ico"
por "ato”, indicando a continuacion el grupo alquilo correspondiente.

CH,—CH,~COOCH, H-COOCH,~CH,~CH, ~ CH,;—COOCH,~CH,

propanoato de metilo metanoato de propilo etanoato de etilo

Los acidos carboxilicos y los ésteres cuyas moléculas tienen igual namero de dtomos de cat-
bono difieren en el grupo funcional y pueden considerarse isomeros de funcion.
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4. COMPUESTOS NITROGENADOS

Comprenden el conjunto de sustancias formadas por carbono, hidrégeno, nitrégeno y tam-
bién pueden contener oxigeno. Entre ellos veremos aminas, amidas v nitrilos.

Aminas

Las aminas son compuestos nitrogenados que pueden considerarse formalmente derivados del
amoniaco (NHy) por sustitucién de uno, dos o los tres 4tomos de hidrégenos por grupos alquito.
Segin presenten uno, dos o tres grupos alquilo se clasifican respectivamente en aminas prima-
rias, secundarias y terciarias, cuyas formulas generales se muestran a la derecha.

En general se las nombra indicando el nombre del grupo alquilo seguido de Ia palabra "amina”.
St la amina secundaria tiene 2 grupos alquilo iguales, se agrega el prefijo “di” delante del nombre
del grupo alquilo; andlogamente s se trata de una amina terciaria se agraga el prefijo “tri”.

CH2 —CH,
CHs—NHZ CH3—CH2—N H—CHZ—CH3 CHa_CHz“N"CHz-CHa
metilamina dietilamina trietitamina
{primaria) (secundaria) (terciaria)

Las aminas primarias también pueden nombrarse indicando la posicion del grupo amino
{(-NH,) en la cadena hidrocarbonada como un sustituyente, en cuyo caso se ordena alfabéticamen-
te. Esta homenciatura se prefiere cuando la moléeula es compleja y hay varios grupos funcionales.

CH3—CHNH,~CH,~CHOH-CH=0
4-amino-2-hidroxipentanal
Cuando las aminas secundarias o terciarias tienen como sustituyentes diferentes grupos
alquilo, se elige el sustituyente de cadena mas larga, que dara lugar al nombre base. Los otros

se consideran sustituyentes del nitrégeno y se indican en orden alfabético precedidos de la letra
N separados por un guion.

CH, CH,
CHa—N_CHZ_CHz'CHS CHa_CI'{z'—N_CH2”CH2_CH2'"CH3
N.N-dimetilpropanamina N-etil-N-melilbutanamina

El orden de prioridad de las aminas y de los alcoholes es muy similar, aungue IGPAC reco-
mienda colocar como prioridad, la funcidn alcohol. Siun compuesto tiene como sustituyente un
grupe amino (-NH,) y un grupo hidroxilo (-OH), puede aparecer nombrado como aminoalco-
hol o como hidroxiamina.

La amina obtenida por sustitucidén de un hidrégeno del benceno por un grupo -NH, es el
aminobenceno CgHsNHy, (cuyo nombre comiin es anilina).

R—NH,
b
R-N—H
R
R—N-R"

aminas primarias, secundarias
¥ terciarias

NH,

anflina
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ORDEN DE
PRIORIDAD

acidos carboxilicos
Esteres

amidas

nibriles

aldehidos

cetonas

alcoholes — aminas
alguenas

alquinos

alcanos

Amidas

Las amidas son derivados de los dcidos carboxilicos. Su estructura puede considerarse deri-
vada de la pérdida de agua entre un acido carboxilico y una amina o amoniaco. Responden a la
formula general RCONH,,

Se nombran eliminando la palabra "acido" y reemplazando la terminacién "oico” del acido
carboxilico del cual derivan, por "amida".

H-CONH, metanamida o formamida CH5-CONH,,  efanamida o acetamida

Si el nitrogeno esta sustituido, se nombran primero los grupos sustituyentes en ¢l nitrégeno
y luego el nombre base.

CH3—CON(CH3), N, N-dimetiletanamida
CH3—~(CH,)4,~CONHCHg  N-metithexanamida

Nitrilos

Estos compuestos se caracterizan por presentar el grupo funcional nitrilo: —C=N, es decir
responden a la formula general R—C=N.

Se denominan agregando el sufijo "nitrilo” al nombre del alcano correspondiente y desig-
nando como carbono 1 al carbono del nitrilo.

CH4~C=N CHy~CH,~C=N oH
CHg-C=N CHy-CH,-C=N CHy=CH-C=N CHy-CH—CH,~CH,—~CHy~C=N
etanonitrito propanonitrilo propenonitrilo 5-hidroxihexanonitrilo
{acetonitrilo) (acrilonitrilo)

Compuestos polifuncionales

Hasta aqui se han presentado algunos de los compuestos organicos mas sencillos, sin embar-
go muchas moléculas organicas son polifuncionales, es decir, presentan mas de un grupo fun-
cional.

La nomenclatura de este tipo de compuestos ha sido en parte descripta al estudiar cada uno
de los casos mas simples por separado. La metodologia general a seguir para nombrar compues-
tos polifuncionales es:

a) Identificar el grupo funcional principal que dara el nombre base al compuesto.

b) Identificar la cadena hidrocarbonada mas larga que contenga al grupo funcional principal
{cadena principal).

¢) Identificar los sustituyentes que presenta la cadena principal.

dy Asignar los numeros que indican la ubicacion de los sustituyentes en dicha cadena
principal (tener en cuenta que el carbone 1 sera el del extremo mas cercano al grupo
funcional de mayor prioridad).
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El orden de prioridad decreciente de los mas importantes grupos funcionales organicos es: aci-
dos carboxilicos, ésteres, amidas, nitrilos, aldehidos, cetonas, alcoholes y aminas, alquenos,
alquinos, alcanos.

OH ? I}'Hz I?IH2 !I\IHZ
HOOG-CH—CH,~COOH CHyC—CH-GH,—CH,  CHy-CH-COOH HOOGC—CH,~CH~-COOH
4cido hidroxibutanodioico 3-amino-2-pentanona  dcido 2-aminopropanoico acido aminobutanodioico
(alanina) {acido aspartico)

CH

P2 CH COCH
CH3—CH-"CH2—CH2-COOCH3 CH3—CH—CH2~CONH2

4-metilpentanoato de metilo 3-hidroxibutanamida NH
2

gcido 2-aminobenzoico
(&cido antranifico)

5. ISOMERIA

A principios del el siglo XIX los quimicos descubrieron que existian sustancias que tenien-
do la misma férmula molecular presentaban propiedades distintas e introdujeron la palabra
isomeria para designar este fenémeno. La palabra proviene del griego: isos, igual y meros, par-
tes. En quimica se llaman isémeros las sustancias que siendo diferentes tienen la misma for-
mula moelecular. Existen diferentes tipos de isomeria.

En la isomeria estructural, los isémeros difieren en el orden en que se conectan los ato-

mos, y para distinguirlos es suficiente representar sus moléculas en un plano. Por esta razén Isémeros: son compuestos que
también se la conoce como isomeria plana. tienen la misma formula molecu-

En la estereoisomeria la secuencia en que estdn unidos los 4tomos es la misma pero esos far, pera difieren en sus propieda-
atomos estdn dispuestos de diferente manera en el espacio, por lo tanto para distinguir los este- des fisicas y quimicas.

reoisomeros, es necesaria la representacion de las moléculas en el espacio.

Isomeria estructural

Los isémeros estructurales son compuestos cuyos dtomos estan unidos o conectados en
forma distinta. La isomeria estructural fue introducida en la seccién anterior con la
presentacion de las distintas familias de compuestos organicos. con fines didacticos, suele CH;-CH,—CH, —CH,
dividirse en;

Isdmeros de cadena

butano
* Isomeros de cadena
Los isémeros de cadena son compuestos de igual formula molecular, que pertenecen a CHgq
unta misma familia, pero difieren en la estructura de su cadena, CH,—CH—CH,
El butano y el metilpropano que tienen igual formula molecular (C4H,q) son isémeros de metilpropano
cadena. Andlogamente los tres alcanos de formula molecular C sHj,, son también isémeros de
cadena.
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Isémeros de posicion
CHy—CH, — CH, -OH
1-propano!

(I)H
CHy—CH -CH,4
2-propanol

Isémeros de funcién

CHy~CH,—CH,—CH,~OH

1-butano!

CH,—CH,—0O—CH,~CH,

dietileter

* [sdmeros de posicion
Los isémeros de posicion son compuestos qie perierecen a uhd misma familia, tienen
la misma cadena carbonada, pero difieren en la posicion del grupo Sfuncional, por Ip
cual la conectividad de los dtomos es distinta.
El 1-propanol y el 2-propanol son isdmeros de posicién. Ambos alcoholes tienen la
misma cadena carbonada pero difieren en la posicion del grupo funcienal -OH. El pri-
mero es un alcoho! primario cuyo punto de ebullicion es 97°C, vy el segundo es un
alcohol secundario de punto de ebullicion 82°C.
El 1- buteno y el 2-buteno, son isémeros de posicién del doble enlace.

» Isémeros de funcion
Los isémeros de funcion sonr compuestos con igual formula molecular que pertenecen
a distintas familias (tienen distinto grupo funcional), por lo cual la conectividad de sus
dtomos es distinta.
El 1-butanol y el éter etilico son isdmeros de funcion, tienen la misma formula molecular
pero distinto grupo funcional, difieren en sus formulas estructurales y en sus propiedades: por
gjemplo, el punto de ebullicién del 1-butanol es 118°C, v el del dietiléter es 35,6 °C.

Estereoisomeria

Los estereoisdmeros son compuestos cuyos atomos estan conectados de igual manera, pero

tienen distinta forma. La estereoquimica es la parte de la quimica que estudia la disposicion
espacial de las moléculas y el comportamiento quimico que depende de esa orientacion, Los
estereoisdmeros pueden ser de conformacién o de configuracion:
Conformacion: se refiere a cualquiera de las disposiciones espaciales que resaltan del libre
giro alrededor de un enlace simple C-C.
Configuraci6n: es la disposicién de los atomos o grupos de dtomos de una molécula en el espa-
cio. La configuracion solo se puede modificar por ruptura de algunos enlaces y formacion de otros.
En este texto se trataran exclusivamente los estereoisémeros configuracionales.

Isomeria cis-trans

Cuando una molécula presenta un doble enlace, la rotacion de los dtomos o grupos de ato-
mos unidos 2l mismo esta impedida, esto significa que no ocurre espontaneamente. Por gjem-
plo, existen dos compuestos distintos que tienen la misma formula semidesarrollada del
2-buteno (CH;~CH=CH-CH3;). Uno de ellos tiene un punto de ebullicion de 3,80 °C mien-
tras que e del otro es de 0,96 °C. Las moléculas de estos dos compuestos difieren en la dis-
tribucidn espacial de la cadena respecto al doble enlace y ambos constituyen un par de iso-
meros geométricos.

Modelos moleculares de
isémeros cis y trans
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Todos los dtomos de carbono del 2-buteno se hallan en un mismo plano. En dicho plane los
dos grupos metilo pueden ubicarse del mismo lado (isdmero cis) o en lados opuestos (is6-
mere frans) del doble enlace.

H H H CH3
N N
C=C C—=—C

N ST
HL CH, HC H

cis-2-buteno trans-2-buteno
La disposicidn espacial entre los dtomos o grupos de atomos es diferente; no pueden inter-
convertirse espontineamente uno en otro porque no existe libre giro alrededor de un enlace
doble. Las propiedades fisicas y quimicas de ambos isémeros son distintas,
El 1-buteno, en cambio, no presenta isomeria geométrica pues tiene dos atomos de hidrégeno
unidos a un mismo &tomo de carbono, lo cual impide 1a existencia de dos compuestos distintos.

Otro ejemplo de este tipo de isémeras son los 4cidos maleico y fumdrico que son, respecti-
vamente, los isdmeros cis y trans del acido butenodioico.

H H H COOH

“e=¢ “e=¢

AN VAN
HOOC COCH HOQC H

acido maleico
{isdmero cis)

acido fumarico
{isomero trans)

Para que exista isomeria geométrica es necesario que cada dtomo de carbono del doble
enlace esté unide a dos dtomos o dos grupos diferentes.

Fl alqueno debe responder a la férmula: C(ab) = C(ab), donde (a) y (b) representan un 4tomo o un
grupos de atomos. Si uno de los 4tomos de carbono del doble enlace del alqueno estd unido a dos ato-
mos o grupos de dtomos iguales como en el 1-buteno, no existe isomeria geomeétrica.

El doble enlace no es el tnico impedimento al libre giro. En los cicloalcanos, el mismo ciclo
impide la libre rotacidn sobre las uniones simples que lo constituyen, lo cual hace que sea posi-
ble la isomeria geométrica. Asi, en los compuestos ciclicos disustituidos los términos cis y trans
se aplican seglin que los sustituyentes iguales, distintos de hidrégeno, estén en el mismo semies-
pacio o en semiespacios opuestos al plano del anilio.

T
Cl Cl Cl H

cis trans

En los alquenos con cuatro susti-
tuyentes distintos en el doble
enlace, como los que se muestran
en el siguiente efemplo, fos térmi-
nos cis y trans resultan ambiguos.

Br F Br H
\C— 4 \C—"C/
VAN SN
Cl H Cl F

Para estos compuestos, que res-
ponden a la formula general
C(ab) = C(cd), se emplea otro sis-
tema de nomenclatura, denomina-
do E-Z. que no trataremos en este
texto.
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Elementos de Simetria

Diremos que un objeto es simétrico si
es superponible punto por punto con
su imagen especular. Para determi-
nar si un objeto es o no simétrico, se
lo compara con su imagen especular.
si resulta superponible con el objeto
original, éste es simétrica y en caso
contrario es asimétrico. Por ejemplo,
si colocamos el zapato izquierdo fren-
te af espejo, su imagen es el zapato
derecho, y ambos no son superponi-
bles (esto puede comprobarse facil-
mente si alguien intentara colocarse
el zapato derecho en el pie izquier-
do). Ef zapato es un objeto asimétrico
o quiral.

Si un objeto y su imagen especular
o son superponibles, conforman dos
cuerpos diferentes y son objetos asi-
meétricos o quirales. De manera simi-
lar, si una molécula no es stuperponi-
ble con su imagen especular, la
molécula es asimétrica o quiral.
Una forma practica para eslablecer la
simetria de un objeto o una molécula
es examinar si posee algtn elemento
de simetiria, como plano, cenfro o
efe de simetria. Analizaremos s6lo el
plano de simeiria por ser el elemento
que se presenta con mayor frecuen-
cia en moléculas sencillas. Un planc
de simeiria es el que divide a un obje-
{o en dos mitades tales que son ima-
genes especufares entre si. Si el
objeto posee un plano de simetria 6s
simétrico, y éste y su imagen especu-
lar son idénticos.

Isomeria optica

Los primeros estudios sobre el tema fueron realizados por el fisico francés Jean Baptiste
Biot (1774-1862), el cual en sus investigaciones observo que cuando la luz polarizada atrave-
saba soluciones de ciertas sustancias organicas como azicar o alcanfor el plano de polarizacion
experimentaba una rotacién. En 1849 Louis Pasteur, trabajando con sales cristalinas del dcido
tartarico, observo que obtenia dos tipos de cristales que eran imagenes especulares no superpo-
nibles. Trabajando cuidadosamente con pequefias pinzas, Pasteur logrd separar los dos tipos de
cristales y comprobé que aunque la solucion de sal original era dpticamente inactiva, las solu-
ciones de los cristales separados eran dpticamente activas y sus rotaciones especificas eran de
igual magnitud pero de distinto signo (ver pag. 261, luz polarizada). Explico sus resultados afir-
mando que en las moléculas “existe un arreglo asimétrico que tiene una imagen no superponi-
ble”. En 1874, con las publicaciones de Van't Hoff y Lebel, se comenz6 a relacionar este feno-
meno con la asimetria de las moléculas.

Moléculas asimétricas — Quiralidad — Enantiomeros

Se dice que una molécula es asimétrica cuando carece de todo elemento de simetria, ya sea
centro, eje o plano de simeiria. Una regla general siempre valida, es que una molécula es asi-
métrica si no puede superponerse con su imagen en el espejo. La comparacion mas clasica es el
caso de las manos de una misma persona, una mano no puede superponerse con la otra que es
su imagen especular. Las dos manos son objetos diferentes. A esta propiedad de un cuerpo de
no poder superponerse con su imagen se la llama quiralidad (de quiros, manos).

Una molécula asimétrica o quiral y su imagen especular forman lo que se llama un par de
enantiémeros.

La asimetria molecular tiene gran importancia en las propiedades fisicas, quimicas y biolo-
gicas de las sustancias, de alli la importancia en la quimica. Las causas de la asimetria pueden
ser varias, una de las mas frecuentes es la existencia de carbono asimétrico o quiral,

El carbono tetraédrico y la asimetria molecular — Comportamiento de los
enantiémeros '

Como ya hemos dicho, una de las caracteristicas del carbono es que, cuando los enlaces son
simples los pares de electrones tienen disposicion tetraédrica. De esta disposicion tetraédrica de
las uniones del carbone con otros elementos 0 grupos Surge una consecuencia muy importante:
si esos cuatro sustituyentes son distintos, el conjunto, s decir la molécula como un todo, care-
ce de simetria. Este carbono con cuatro sustituyentes distintos se llama carbono asimétrico y la
molécula en su conjunto es quiral.

Si bien la presencia de un carbono asimétrico es una de las causas més comunes de asime-
tria molecular, veremos mas adelante que existen otros factores que determinan la quiralidad de
una molécula.

Las propiedades fisicas y quimicas del par de enantiomeros son ignales siempre que se
determinen en medios simétricos. Esto ocurre cuando reaccionan con sustancias cuyas molécu-
las son todas simétricas. Son reactivos simétricos el agua, el alcohol, el dcido acético, etc.
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81, en cambio, el examen de las propiedades de ambos enantiémeros se hace en medios asi-
metricos, por gjemplo haciéndolos reaccionar con reactivos cuyas moléculas son quirales, esas
propiedades resultan diferentes. Este comportamiento es muy importante en los procesos
bioldgicos ya que las enzimas, que son catalizadores bioldgicos, tienen moléculas asimétricas y
son capaces de actuar sobre uno de los dos enantidmeros de una molécula asimétrica.

Las soluciones de sustancias puras cuyas moléculas son quirales tienen la propiedad de des-
viar el plano de la luz polarizada. Se dice que dichas sustancias tienen actividad optica o son
opticamente activas,

Cuando se tiene un par de enantiémeros uno desvia el plano de polarizacién hacia la dere-
cha y el otro hacia la izquierda, es decir uno es dextrégiro y el otro levégiro.

Una mezcla racémica es la formada por cantidades equimoleculares de los dos enantiome-
ros. Es Opticamente inactiva y su poder rotatorio es nulo,

En resumen:

* La quiralidad de una molécula es condicién necesaria y suficiente para la existencia
de enantidmeros.

» Para que una molécula sea quiral no debe tener elementos de simetria.

* Los compuestos cuyas moléculas son quirales son épticamente activos y sus soluciones
desvian el plano de la luz polarizada.

Moléculas con un Gnico carbono quiral

Como ya dijimos, las moléculas que presentan actividad dptica tienen por lo menos un
atomo de carbono unido a cuatro dtomos o grupos distintos. Este dtomo de carbono se denomi-
na carbono quiral o asimétrico y suele indicarse mediante un asterisco (*). El ejemplo clasico
de una molécula que tiene un carbono quiral es el del 4cido ldctico, cuyo dtomo de carbono esta
unido a un dtomo de hidrégeno, a un grupo hidroxilo, a un metilo v a un carboxilo, En la figura
siguiente se muestra una molécula de 4cido lactico y su imagen especular:

Ambas moléculas no son superponibles aunque se realicen todos los movimientos posibles en
el espacio. En consecuencia, constituyen un par de enatiémeros.

Al final de esta seccion se describe
el comportamiento de las molécu-
las quirales frente a la Juz polariza-
da y se presenta un esquema
de un polarfmetro. (pag 261)

COOH

e
CHg

Acido factico
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Piano de simetria del cloroetano

Muchas moléculas organicas
son quirales y generalmente en
la naturaleza se encuentra un
solo estereoisdmero.

~O0H

C!:H CH

lli:H OH

SooH
acido tartarico

Si en cambio entre los grupos que estan unidos al carbono central hay por lo menos dos
iguales, la molécula tiene un plano de simetria y por lo tanto es superponible con su imagen
especular. Ambas moléculas son iguales, no tienen un dtomo de carbono quiral y se denominan
aquirales.

El cloroetano (CH;CH,C) es una molécula aquiral, no tiene carbono quiral pues hay susti-
tuyentes iguales en los dos carbonos (los dtomos de hidrogeno} y un plano de simetria la divi-
de en dos partes iguales. Es una molécula simétrica y por lo tanto solo existe una iinica estruc-
tura molecular del cloroetano. En la figura siguiente mostramos la molécula de cloroetano y su
imagen especular, Ambas moléculas (I'y IT) son iguales, ya que si giramos en sentido horario la
imagen II en torno al eje vertical, obtenemos una molécula igual a la 1.

/

i / II I

Molécula e imagen especular superponibles.

Moléculas con mas de un carbono quiral

Las moléculas como el acido lactico que presentan un solo centro quiral tienen
dos estereoisomeros: el par de enantiomeros. ;Qué ocurre cuando hay mas de un cen-
tro quiral? La regla de Vant'Hoff dice que el mimero total de estereoisomeros posibles es 20
donde "n" representa el nimero de dtomos de carbono quiraies. Esta regla nos indica el niime-
ro maximo de estereoisémeros posibles, lo cual significa que pueden ser menos.

a) Carbonos quirales iguales 7

Se puede observar en la formula del 4cido tartarico que los cuatro sustituyentes de los
dos carbonos quirales son iguales. En la figura siguiente se muestra la molécula del acido
tartarico y su imagen especular.

COOH HOOC
Huw %{_eOH HOw_ 2. ~H
« (I:*
HO=" & ™~H H="""0H
COOH HOOC
estructura | estructura
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Las estructuras Iy II corresponden al par de enantidmeros, son imagenes especulares
no superponibles.

Existe un tercer estereoisdmero del 4cido tartarico, cuya molécula posee un plano de
simetria que pasa por el centro del enlace de los dos carbonos y la divide en dos partes
iguales (estructura III):

COOH e HOOQ
Ha i _OH HON_ M
//’Mﬁw‘7 ﬁ—“\
e N, ™
*C O*
H~ = ~CH HO=™™ > ™
COOH |/ HOOJ

estructura i

La imagen especular de esta molécula es superponible con ella, por lo tanto no es un enan-
tibmero sino que es la misma molécula colocada de diferente manera. Este compuesto, cuya
molécula posee simetria interna, es dpticamente inactivo y se denomina compuesto meso.

El par de compuestos representados por Iy III no son imagenes especulares entre si y se lla-
man diasterémeros, lo mismo ocurre con el par IT y 111 Los diasterdmeros son estereoiséme-
ros que no son imagenes especulares. Tienen propiedades fisicas y quimicas distintas,

En conclusion, un compuesto cuyas moléculas tienen dos carbonos quirales iguales (obser-
vemos que los cuatro sustituyentes de los dos carbonos quirales son iguales) presenta solo tres
estereoisémeros, dos son enantidmeros épticamente activos y el tercero es un compuesto meso
inactivo, que es diasteromero de los otros dos.

I diasterémeres - ]
COOH COOH ’ HOOG
Hew i _asOH Hut:_sOH HOm_j2t=H
o . l
H"S~OH  Ho="SH H— oM
COOH COOH _ HOGE

1 | ‘ it
l— diastrarémems—] L-—enanticmarus———l

Pasteur comprobé que al hacer
crecer ef hongo Penincillium
glaucum en una solucién de
sales mineralas y acido tartarico
racémico (padg. 280), Ia solucion
inicialmente inactiva se
tranformaba en levégira. Los
hongos consumian el acido
tartarico dextrogiro. Este efemplo
muestra la importancia de los
compuestos Opticamente activos
en los procesos bioldgicos.

COOH
H\.\*C"l /O H

o
d

*C
H=""CH
COOH
acido meso tartarico

Diasterémeros cis-trans

Si observamos los isémeros ois-
trans (pag.. 252) vemos quie no son
imagenes especulares y tienen
propiedades fisicas y quimicas dis-
tintas, por lo fanto son fambién
diasterémeros. Se los llama diaste-
romeros cis-trans.
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COOH
H—C—OH
H—C—OH

Cu,

acido 2, 3-dihidroxibutanoicc

b) Carbonos quirales distintos

;Qué ocurre cuando los dos carbonos quirales no son iguales? Lo analizaremos con el dcido
2,3-dihidroxibutanoico.

COOH /| HOOC
H\*C:’ _0OH HO\;‘C* _oH
J "
H~" .:"'-QH HO"”' ki T¥
CHs HsC
I !

Las estructuras I y 11 corresponden a un par de enantiomeros, son imagenes especula-
res no superponibles.

Si ahora cambiamos la configuracién del atomo de carbono 2 intercambiando los grupos H
y OH unidos a ¢l, obtenemos las estructuras Il y IV que también son imagenes especulares no
superponibles y constituyen otro par de enantiomeros:

COOH /1 hooc
HO h"*di""’H H -..,...‘C*,,-'O H
x/ L«
H~ < ~~oH HO="™~H
CHg HaC
1 v

El acido 2,3-dihidroxibutanoico presenta cuatro estereoisémeros Opticos, los dos pares de
enantidmeros.

El par de compuestos representados por Iy III no son iméagenes especulares entre si, son
diasterémeros, lo mismo ocurre con ¢l par [Ty IV.

Moléculas quirales sin carbonos quirales

La presencia de carbonos quirales en una molécula no es condicidn necesaria para la exis-
tencia de moléculas quirales. Otra causa de la existencia de moléculas quirales y por lo tanto
pticamente activas, es la presencia de un elemento estructural rigido que impida la libre rota-
cién en torno a un atomo de carbono. Por ejemplo, la molécula del 2,3-pentadieno, tiene dos
dobles ligaduras consecutivas, que se¢ encueniran en planos perpendiculares entre si. El doble
enlace impide la rotacién en torno al atomo de carbono central, de modo que la molécula care-
ce de plano de simetria y no es superponible con su imagen especular:
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Molécula def 2,3- pentadieno y su imagen especular.

Por esta razon, el 2,3-pentadieno, existe bajo la forma de dos enantiémeros.

Hay algunos compuestos ciclicos en los cuales esta restringida la libre rotacién en torno a
enlaces simples C-C, dando [ugar también a la existencia de isémeros opticos. Este fendmeno
fue observado por primera vez en los derivados del bifenilo, cuyos anillos bencénicos son per-
pendiculares entre si. En efecto, en las moléculas de los bifenilos que presentan sustituyentes
voluminosos ubicados en la posicion orto, son posibles dos configuraciones distintas que son
imdgenes especulares no superponibles entre si. Un ejemplo de estos compuestos es el 4cido
2,2"-dinitro bifenil-6,6"-dicarboxilico, es una molécula quiral sin carbonos quirales.

|/

Molecuta del acido 2,2"- dinitro bifenit - 6,6' - dicarboxilico y su imagen especular.

Como puede observarse, los sustituyentes impiden la libre rotacion alrededor del enlace
C-C que une los dos anillos bencénicos. En consecuencia, la molécula no presenta ningtn ele-
mento de simetria, dando lugar a la existencia de dos isémeros dpticos que son imagenes espe-
culares entre si.

Resumiendo lo expuesto podemos concluir que la causa de la actividad éptica de los com-
puestos organicos es la asimetria de sus moléculas.

La quiralidad de la molécula es condicion necesaria y suficiente para que una molécu-
la presente actividad 6optica.

Los bifenilos opticamente activos
fueron observados por primera
vez en 1922, En estos compues-
tos fa isomeria dptica se presenta
solo si los anilfos arématicos
tienen tres o mas sustituyentes
voluminosos en posicién orfo.

Muchos medicamentos son com-
puestos gquirales, de los cuales
uno sdlo de los enantimeros
tiena accion farmacologica.
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El siguiente cuadro destaca las caracteristicas principales de los enantiémeros y diasterémeros.

Mezcla racemica:

Es la formada por cantidades ISOMEROS CARACTERISTICAS
equimoleculares de fos
enantiomeros, uno de los cuales e Sonimigenes especulares no superponibles.
os dextrogiro y ef ofro [evogiro. s Tienen iguales propiedades fisicas y quimicas excepto frente
La solucion resultante es Enantiémeros a reactivos opticamente activos o en procesos biologicos.
opticamente » Desvian el plano de polarizacion de la luz en igual magnitud
inactiva, no desvia la luz pero en sentido opuesto.
polarizada

e No son imigenes especulares.

Diasterémeros U Tlene’n distintas proptedades ﬁswgs' y quimicas. -
+ Desvian el planc de polarizacion de la luz en distinta
magnitud.

RESUMIENDO
En esta seccion hemos analizado los siguientes tipos de isdmeros:

- los isémeros estructurales, que son compuestos cuyos atomos tienen diferentes conec-

tividades y diferentes formas.

- los estereoisémeros, que son compuestos cuyos dtomos tienen las mismas conectivida-
des pero diferente forma. Entre ellos hemos analizado los enantiomeros que son image-
nes especulares no superponibles, los diasteromeros opticos que no son imagenes espe-
culares y los isdmeros cis-trans. Los isémeros cis-trans son en realidad ofra clase de dias-

terdmeros puesto que no son imdgenes especulares.
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Resumiendo esto en un cuadro podemos ver como se relacionan los isémeros:

{ ISOMEROS ]

r

ESTRUCTURALES ~ ESTEREOISOMEROS

| posicién | conﬁgur'a;:ién' ]—— [ conformacién ]

Y

Y
| funcién ] L enantiémeros J —[ diasteurémequJE-

r r
diasterémeros diasterémeros
~Cis-trans ~ fpticos

Luz polarizada — Actividad Optica

Luz polarizada

La luz natural es una radiacién electromagnética que se propaga en forma de ondas trans-
versales cada una de las cuales vibra en un plano de oscilacién, que contiene a la direccion de
propagacion de 1a luz.

Las ondas pueden caracterizarse mediante un vector campo eléctrico que vibra al azar en
cualquier direccion perpendicular a la de propagacion de la luz.

Cuando la Tuz natural atraviesa filtros especiales (filtros polarizadores o polaroid) pasan
s6lo las ondas luminosas cuyo plano de oscilacién coincide con la direccién del filtro. Es decir,
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Potarold
luz natural lh luz potarizada
i R
(e
W -
vf
A
planos de |i planos de
oscilacién * polarizatién

Giros del plano polarizacién de la

Dirsccion de propagacion

Gty

fuz polarizada

pasan solo las que vibran en dicho plano mientras que las que oscilan en todos los demas pla-
nos son bloqueadas. De aqui el nombre de luz polarizada en un plano.

En la luz polarizada, el plano formado por la direccién de propagaciom y el vector campo
eléctrico se denomina plano de polarizacion de la luz.

Luz natural Luz polarizada
direccion de
! propagacion
direccion de J -
propagacion . r\\
vector campo eléctrico \ vector campo eléctrico

plano de polarizacién

Actividad dptica

La capacidad de rotar el plano de polarizacion de la luz recibe el nombre de actividad opti-
ca y las sustancias que tienen esa propiedad se dice que son épticamente activas. Como hemos
descrito, estas sustancias estan constituidas por moléculas gue no presentan ningln elemento de
simetria y reciben el nombre de moléculas quirales.

La magnitud de la rotacion del plano de polarizacion de la huz polarizada, se puede medir
con un instrumento ilamado polarimetro que se representa esquematicamente en la figura
adjunta.

N}
-
b,

fuente |y

eje

7/.
P > luz polarizada

polarizador

tubo

RN
.
analizador “y

El aparato consta de una fuente de luz monocromatica, un filtro polarizador, un tubo donde
se coloca una solucién de la sustancia a analizar y un segundo filtro, denominado analizador,
provisto de una escala graduada.
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Para realizar la medicion se comienza con los dos filtros paralelos (posicién de méxima
luminesidad). Luego se coloca el tubo con la muestra. Cuando la luz pasa por la sclucion opti-
camente activa, su plano de polarizacion es rotado y la intensidad luminosa observada disminu-
ye. Haciendo girar el analizador hasta que la luz lo atraviese se puede encontrar el muevo plano
de polarizacion y la magnitud de la rotacién. Este valor se indica con la letra griega o (alfa) y
se expresa en grados.

Ademas de la magnitud de la rotacion también se puede determinar el sentido: si para vol-
ver a la méaxima luminosidad el observador debe girar el analizador hacia la derecha (sentido de
las agujas del reloj) se dice que la sustancia es dextrorrotatoria o dextrégira, mientras que si
debe hacerlo en sentido opuesto (contrario a la agujas del reloj) la sustancia es levorrotatoria
o levégira.

Por convencion se asigna signo positivo (+) a la rotacion hacia la derecha y negativo (—)si
es hacia la izquierda.

El valor del angulo de la rotacién del plano de la luz bajo condiciones estandar se llama
rotacidn especifica y se indica asi: [(I]i (T es la temperatura de trabajo y A es la longitud de
onda de la luz empleada).

Cuando se da el valor de la rotacién especifica debe indicarse 1a longitud de onda (usual-
mente la linea D de las lamparas de sodio). La rotacién especifica se calcula, por:

¢ ofgrados)

" 1dm)C (g/mi)

Donde  es la rotacién del plano de polarizacion de la luz, 1 la longitud del tubo y C la concen-
tracién de la sustancia dpticamente activa.

La rotacion especifica es una constante fisica como el punto de ebullicién o de fusion yes
de gran ayuda en la identificacion y determinacién del grado de pureza de sustancias optica-
mente activas.

6. PROPIEDADES FiSICAS Y ESTRUCTURA MOLECULAR

En el Capitulo 6 se analizaron los distintos tipos de fuerzas intermoleculares y su relacion
con la estructura y propiedades de las sustancias. Haremos aqui una breve revisién de los con-
ceptos ya estudiados y los aplicaremos para explicar algunas propiedades macroscopicas de los
COmMpuestos organicos.

Las propiedades fisicas de las sustancias moleculares, como por ejemplo punto de ebullicién
o solubilidad, dependen de las fuerzas con que las moléculas interactiian entre si. En el primer
caso la interaccidn se produce entre moléculas de un mismo compuesto y en el segundo, entre
moléculas diferentes. Para explicar las propiedades fisicas que presentan las sustancias organicas
debemos tener en cuenta la influencia de las fuerzas intermoleculares, que a su vez dependen de la
polaridad y la polarizabilidad de las moléculas.

Cap. 6
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En el Apéndice de este Capitulo
se presenta una tabla con valores
de puntos de ebullicicién y solubi-
lidades en agua de algunas sus-
tancias organicas

metilbutano

NN

Representacion de la cadena de
un alcano normal (n-octano).

En el caso de las series homélogas, la masa molar estd intimamente relacionada con el tamafio
de la nube electronica de las moléculas que componen una sustancia. Cuanto mayor es la masa
molar de una sustancia mayor es el numero de electrones de sus moléculas y, por lo tanto, aumen-
ta la facilidad de distorsion de su nube electrénica y mas intensas son las fuerzas de London.
Cuando se comparan puntos de fusion o de ebullicién de sustancias, es importante distinguir si tie-
nen similar o diferente masa molar.

Las moléculas organicas pueden ser de cadena lineal o ramificada. Las cadenas lineales permiten
una mayor aproximacion entre las moléculas que las ramificadas y por lo tanto mayor serd la intensi-
dad de las fuerzas de atraccién entre ellas. Esto muestra la influencia de la forma de la molecula.

Las fuerzas de interaccion dipolo-dipolo son fuerzas de atraccion que actian entre molécu-
las polares, es decir entre moléculas que poseen momento dipolar no nulo. Si las masas y la
forma de las molécatas—somr—stmilares—ta—intensi i iones_intermoleculares
aumenta al incrementarse la polaridad.

La presencia de interacciones de hidrégeno permite explicar diferencias en los puntos de ebulli-
¢ién y solubilidad de compuestos cuyas interacciones de London y dipolares son similares.

ar & SHOaa—Ge d HEFdC

>

Puntos de ebullicion de sustancias organicas

A continuacion analizaremos los puntos de ebullicion de distintos compuestos organicos, en
funcion de las interacciones entre sus moléculas.

Alcanos

El punto de ebullicion de los alcanos aumenta a medida que se incrementa su masa molar.
Los alcanos son compuestos no polares, las interacciones entre sus moleculas son exclusiva-
mente fuerzas de London.

Como sabemos, los alcanos pueden ser de cadena lineal (alcanos normales) o de cadena
ramificada (alcanos ramificados). El pentano y el metilbutano son dos alcanos 1sOmeros cuyas
moléculas tienen formas distintas. Sus formulas desarrolladas son las siguientes:

H H H H N
R Hoe
T H—C—C—0——H

|
H H H H H H H H H

NN

pentano (CsHyp) metilbutano (CsH 1)

En la seric homéloga de los alcanos lineales los puntos de ebullicion aumentan con la masa
molar pues a medida que aumenta el namero de dtomos de carbono de la cadena, mas grande
es la nube electronica de sus moléculas. Esto hace que se intensifiquen las fuerzas de atraccion
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de London entre las moléculas de los alcanos de mayor masa molar y por lo tanto aumenten los
puntos de ebullicién, como puede observarse en la Tabla 7.2.

Las fuerzas de London dependen de la masa molar y también de la forma de las molécu-
las. En los alcanos lineales el acercamiento entre las moléculas ocurre a lo largo de toda la cade-
na, en tanto que la presencia de ramificaciones dificulta la aproximacion. Cuanto mayor es la
posibilidad de acercamiento entre moléculas, mayores son las interacciones y por ende mas alto
sera el punto de ebullicidn. Asi, los compuestos lineales tienen mayor punte de ebullicidn que
los correspondientes isémeros ramificados.

Los alcanos lineales extienden sus cadenas con los dtomos de carbono dispuestos en zigzag,
los alcanos ramificados en cambio tienen una disposicién méas compacta. Estas formas diferen-
tes de las moléculas influyen sobre sus puntos de ebullicion, como se muestra a continuacién:

Nombre Férmula Formala semidesarroliada Muodelo molecular Masa molar P de eb.(°C)
molecular (g/mol)
butano CeHio CH3=CHy~CHy~Chg 58,0 05
. . ?Ha 7
mcl.llpmpano (_.4H13 CH3‘*CH“‘CH3 58,0 -11,

El butano y el metilpropano (isobutano) son isémeros de cadena, la diferencia en sus puntos de
ebullicion se explica analizando la forma de sus moléculas. En el butano, cuyas moléculas son linea-
les, &l acercamiento entre las mismas ocurre a lo largo de toda la cadena, mientras que en el metilpro-
pano, cuya forma es mas compacta, la ramificacion de la cadena carbonada dificulta la aproximacion,
En consecuencia, las fuerzas de London son mas intensas entre las moléculas de butano que entre las
de metilpropano y su punto de ebullicion es mas elevado.

Algo similar ocurre cuando se comparan los puntos de ebullicién del pentano y del metilbu-
tane (isopentano):

Acercamiento enfre moléculas de

butano y metilpropano

Nombre Férmula Formula semidesarrollada Formula de Masa molar P de eh.(°C)
molecular esqueleto (g/mol)
pentano CHy, CHy—CHy—CH,~—CH,—CH, NN 72,0 36,1
. T
metilbytano CsHy; CHy—CH—CH,—CH, /k/ 72,0 28.1
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2NN

pentano

N

Isopentano

El pentano y el metilbutano (isopentano) son también isémeros de cadena y sus moléculas
tienen formas diferentes. La forma de las moléculas del pentano permite que estén mas cerca
unas de otras, por lo cual las fuerzas de London son de mayor intensidad y el punto de ebulli-
cion es mas elevado.

Alcoholes

Los primeros miembros de la serie de los alcoholes son liquidos a temperatura ambiente,
mientras que los alcoholes superiores son solidos. Los puntos de ebullicion de los alcoholes
son muy superiores a los de los alcanos de similar masa molar. Esto permite ver la influencia
del tipo de fuerzas intermoleculares en los valores de los puntos de cbullicién, como se mues-
tra a cotinuacion:

Compuesto _Férmula Formulz ; Masa molar Pu_n‘to
semidesarrollada | molecular (g/mol) de ebullicién (°C)

etano CH;-CH;, C.Hg 30,0 -88,6

metanol CH;-OH CH;O 32,0 65,0

propano CHs-CH>-CH;4 C:H; 44,0 -42,1

etanol CH;-CH»-OH C.H,O 460 78,0

Las interacciones entre las moléculas de los alcanos son exclusivamente las fuerzas de
London mientras que entre las de los alcoholes operan ademds las dipolares y Jos enlaces hidro-
geno. No obstante, la gran diferencia entre los puntos de ebullicién se debe esencialmente a los
enlaces de hidrogeno que sc establecen entre las moléculas de los alcoholes.

A continuacién se presentan los puntos de ebullicion de los ocho primeros alcoholes prima-
rios de cadena lineal:

Nombre Sem:lil;:‘rl:'ﬁlada eb:ll]lilcl;znd(iC)
metanol CH;-OH 65,0
etanol CH;—CH-OH 78,5
l-propanol CH;CH,CH,OH 57,0
1-butanol CI1;(CH,),CH,OH 118
I-pentanol CH;:(CH,):CH,0OH 138
I-hexanol CHi(CH»),CH,OH 156,5
I-heptanol CH;(CH:);CH:OH 176
l-octamnol CH;(CH;)sCHOH 195
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A medida que crece la cadena hidrocarbonada la influencia relativa del grupe hidroxilo,
responsable de la interaccidn hidrégeno, disminuye. Por otra parte, los puntos de ebullicién de
los alcoholes aumentan con la masa molar, debido a la incidencia cada vez mayor de las fuer-
zas de London.

En la tabla siguiente se comparan los puntos de ebullicion de un alcohol primario con uno
secundario v uno terciario de igual masa molar.

Compuesto Férmula Férmula | Masa molar Punto de
P semidesarrollada | molecular | (g/mol) | ebullicién (°C)
| -butanol CH-CH;-CH,—CH;-OH CiH O 74.0 117
2-b 1 (I)H C,H;cO 74.0 0
~oulano ClL,—ClL-ClL—ClL e d 10

Chy

2.-metil-2-propanol CH_;——(;—OH C4H 0 74.0 83.0
Cly

Vemos que el punto de ebullicion va decreciendo al pasar del alcohol primario al terciatio,
es decir a medida que la cadena es mas ramificada. Los tres alcoholes tienen igual masa molar,
pero difieren en la forma y polarizabilidad de las moléculas. Como la superficie de contacto
entre las moléculas del alcohol primario es mayor que entre las del secundario y las del tercia-
rio, las fuerzas de London decrecen en ese orden y los puntos de ebullicién también. Ademas,
fa mayor dificultad de acercamiento entre las moléculas de los alcoholes secundarios v tercia-
rios, crea un impedimento estérico (espacial) para las asociaciones hidrdgeno.

Eteres, aldehidos y cetonas
Analizaremos los valores de los puntos de ebullicién de éteres, aldehidos v cetonas de
similar masa molar:

Férmaula Férmula | Masa molar Mc.vmente Punt.n -
Compuesto . dipolar | de ebullicién
semidesarrollada | molecular (g/mol) (D) ¢C)
dimetiléter CH3-0O-CH;, C,HO 46,0 130 -24,0
O
il 2
etanal CH, I‘wH C.H O 44.0 2,70 20,0
etilmetiléter | CH;—CH,—0-CH; C;H:0 60,0 1,20 10,8
o
propanona CH, [‘i, CH; C.HO 58,0 2,80 56,0
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0---H-0
,
cHy—C, -Gy
So-H--0

dimero del acido acético

Las fuerzas de London que actian en el dimetiléter son similares a las del etanal y las que
operan en el etilmetiléter son semejantes a las de la propanona, debido a que sus masas mola-
res son semejantes y sus polarizabilidades similares. Como ademas ninguno de estos compues-
tos tiene enlaces hidrogeno entre sus moléculas, la diferencia observada en los puntos de ebu-
llicién, se debe a las fuerzas dipolares. En efecto, los mayores valores de los momentos dipola-
res de los aldehidos y cetonas justifican que sus puntos de ebullicién sean mas elevados.

Acidos carboxilicos
En la tabla signiente mostramos datos de alcoholes y 4cidos carboxilicos de igual masa molar:

Comuvucsto Férmula Formula Masa molar Punto de
P semidesarrotlada molecular (g/mol) ebuBlicion {°C)

etanol CH;-CH,-0OH C:H,0 46,0 78,5
acido /0

metanoico H-¢7 C11,0, 46,0 101
{férmica) CH

1-propanol CH,-CH,~CH,~OH C:Hz0O 60,0 97,2
acido 0

etanoico 7 C.H.O 60,0 119

s CH‘I_C\ 2T14L02 3

(acetico) = OH

1-butanol CHjz~ (CHz) CH,0H CyH (0 74,0 118
acido 14
propancico CH;- CH,—-COOH CyH,0; 74,0 |

Los puntos de ebullicion de los dcidos carboxilicos son mas elevados que los de los alcoho-
les de similar masa molar, debido a que los enlaces hidrogeno que forman las moléculas de los
dcidos son mas intensos. Existe evidencia experimental de que, aun en estado gaseoso, los 4ci-
dos carboxilicos se encuentran asociados formando dimeros. En los acidos carboxilicos el dtomo
de oxigeno unido al 4tomo de carbono, por su mayor electronegatividad, atrae hacia si los electro-
nes que comparte con el atomo de carbono. El carbono queda con deficiencia electrénica y a su
vez atrae més a los electrones del oxigeno del grupo hidroxilo (-OH}. Como consecuencia de
esto, el par electrénico compartido entre dicho atomo de oxigeno y el del hidrégeno esta mas
cerca del primero. Esto aumenta la polarizacion del enlace O—H; el atomo de hidrégeno tiene
una densidad de carga alin mas positiva v la interaccién hidrogeno entre las moléculas es mayor.

Los #cidos carboxilicos no sélo hierven a mayor temperatura que los alcoholes de igual
niumero de dtomos de carbono, sine que también se verifica que sus puntos de ebullicion son
mas altos que los de los alcoholes de similar masa molar.
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Aminas

Las moléculas de las aminas primarias y secundarias estan asociadas por enlaces hidrégeno.
Debido 2 que el nitrogeno es menos electronegativo que el oxigeno, estos enlaces son menos
intensos que los formados por los alcoholes y por consiguiente, las aminas tienen menor punto
de ebullicion que los alcoholes de similar masa molar. Podemos comprobar lo antedicho com-
parando los puntos de ebullicion del metanol y la metilamina.

Compuesto Férmula Formula Masa molar Punto de
P semidesarrollada molecular {g/mol) ebullicién (°C)
metanol CH;-OH CH,O 32,0 65,0
metilamina CH;—NH, CH;sN 31,0 -1,5
etilamina CH;—-CH,~-NH, C;H-N 45,0 17,0
propilamina | CH;-CH,~CH,-NH, C3;HyN 59,0 48,7
Cily_
dimetilamina NH . CiHsN 45,0 7.0
CHy”
CHy,
trimetilamina CH;~N C;HN 59,0 3,0
cHy”

Por otra parte, el punto de ebullicion de una amina primaria como la etilamina es mayor que
el de una secundaria {(dimetilamina) de igual masa molar. Ambas sustancias estin asociadas por
enlaces hidrogeno pero las moléculas de etilamina tienen mayor polarizabilidad que las de la
dimetilamina.

La trimetitamina que es una amina terciaria, hierve a menor temperatura que su ismero la
propilamina, e incluso que la dimetilamina a pesar de tener mayor masa molar. Esto se debe a
que la trimetilamina no tiene dtomos de hidrogeno que formen enlaces hidrogeno.

Ejemplo 7.1, Ejercicio integrador
En el cuadro siguiente se muestran las férmulas semidesarrolladas y los puntos de ebullicién

Muchas sustancias organicas
como el aldehido salicilico y el
o-nifrofenc! presentan enlaces de
hidrogeno intramoleculares. Esia
asocfacion generalmente se pro-
duce cuando implica la formacion
de anillos de 5 o 6 atomos muy
estables.

(8]

H

e

Y : : N
! N i
O/H o

aldehido salicilico  o-nitrofenol

g

Los enlaces de hidrégeno intra-
moleculares se forman a expen-
sas de los intermoleculares y dis-
minuyen la influencia de éstos.
Por ejemplo el punto de ebullicion
del o-nitrofenol, que puede for-
mar enfaces de hidrégeno intra-

de algunos compuestos organicos:

Compuesto .F drmula Formula Punt_ﬁ .t!e
semidesarroflada molecular ebullicion
metilamina CHyNH, GHsN ~=1,5°C
dietiléter CH;—CH.~O—CH,—CH, C.H,,0 356°C
propilamina CH;3~CH,—CH,~—NI1, C3HoN 48,7 °C
4c. propanoico CH;—CH»~COOH C3HO; 141 °C
1-butanol CH;—CH,—CH.—CH,0H CyH,,,0 118 °C
trimetilaming {CH;3):N C;HN 3,0°C

moleculares, es 216°C, mientras
que el de su isémero, el p-nitrofe-
nol, que no puede formar asocia-
ciones inframoleculares por la
diferente ubicacion del grupo
nitro en el anillo aromatico, es
279 °C. El p-nitrofenol tiene mas
enlaces de hidrogeno intermole-
culares y por lp tanto su punio de
ebullicién es mayor.
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0

| I
0 .0
AN SN -
H H H
CH; CH;

enlace de hidrogeno
metanol - agiia

AN

H'.

a) Indicar los compuestos isomeros y €l tipo de isometria que presentan.

b) Indicar las fierzas intermoleculares que actiian entre las moléculas de todos los compuestos.

¢) Justificar la diferencia entre los puntos de ebullicién de los compuestos de similar masa
molar.

Resolucion

a) El dietiléter y el 1-butanol son isomeros estructurales, también son isomeros la propilami-
na (amina primaria) y la trimetilamina (amina terciaria).

b) Las aminas primarias (metilamina y propilamina) presentan interacciones de London, dipo-
lo-dipolo y enlaces hidrégeno, mientras que la trimetilamina (amina terciaria) presenta sélo
interacciones de London y dipolo-dipolo dado que no tiene ningin atomo de hidrégeno
unido al nitrégeno v, por lo tanto, no existe la posibilidad de formar enlaces hidrogeno. El
dictiléter tiene interacciones de London y dipolo-dipolo. El alcohol y el 4cido presentan
los tres tipos de interacciones intermoleculares.

¢) El 1-butanol y el dietiléter son compuestos isdbmeros y por lo tanto de igual masa molar. El
butanol es una molécula polar y ademas puede formar enlaces de hidrogeno. Por lo tanto
presenta interacciones de London, dipolo-dipolo y enlaces hidrogeno. El dietiléter es tam-
bién una molécula polar, pero no presenta asociaciones intermoleculares de hidrogeno y
por lo tanto su punto de ebullicidn es menor. Si comparamos la propilamina y la trimetila-
mina podemos analizar ademds la influencia de la forma de la molécula. Ambas tienen
interacciones de London y dipolo-dipolo, pero la propilamina presenta ademas enlaces de
hidrogeno. Esto de por si explicaria el mayor punto de ebullicion de la amina primaria. Sin
embargo aqui se presenta una diferencia adicional que es la forma y polarizabilidad de la
molécula: como puede observarse, la trimetilamina presenta una distribucion espacial que
dificulta el acercamiento entre moléculas vy por lo tanto las interacciones intermoleculares.
Estas diferencias se reflejan en su punto de ebullicién considerablemente mas bajo.

Solubilidad de sustancias organicas en agua

Como hemos visto en el capitulo 1, cuando un soluto se disuclve en un solvente, se obtiene
una solucién vy decimos que el soluto es soluble en ese solvente. Las fuerzas intermoleculares
tienen una influencia muy importante en el proceso de disolucion de solutos moleculares. En
especial la interaccién hidrogeno juega un papel preponderante en la solubilidad de muchas sus-
tancias moleculares en agua. El enlace hidrogeno explica la solubilidad en agua de sustan-
cias orgdnicas como alcoholes, aminas y éteres.

Los alcoholes de cadena corta, como el metanol (CH;0H) o el etanol (CH;CH,0H) se
disuelven totalmente en agua debido a la formacién de enlaces hidrégeno entre las moléculas
del alcohol y del agua. No obstante, a medida que el nimero de atomos de carbono de la cade-
na, que es no polar, aumenta, la influencia relativa de estas interacciones de hidrogeno es cada
vez menor y la solubilidad del alcohol disminuye.
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A continuacion se muestra la solubilidad en agua de los primeros seis alcoholes prima-

rios de cadena lineal:

Compuesto 'Ft';rmula Formula Masa maolar Solubilidad en
semidesarrollada | molecular {(g/mol) agua (g/100g)
metanol CHs-OH CH,O 32,0 total
etanol Cl;-ClL-OLl1 CilLO 46,0 total
1-propanol | CH,—CH, —“CI—IE—OI—I C3H80 600 lotal
1-butanol Cl3~(Cl; )-8 Cal110O 74.0 8,30
1-pentanol CH;—~CH.),—CH CsH;-0 880 2,70
1-hexanol CH—(CH,)s—OH CgHy O 102 0,59

Podemos observar que la solubilidad del metanol, que es el primer miembro de la setie, es
total y a medida que aumenta la cadena carbonada la solubilidad de los alcoholes va decrecien-

do hasta el 1-hexanol, que es casi insoluble.
El siguiente cuadro permite comparar la solubilidad en agua de un alcohol primario, uno

secundario y uno terciario, que son entre si isdmeros de posicion.

Compuesto Férmula Formula | Masa motar | Solubilidad en
p semidesarrollada molecular (g/mol) agua (g/100g)
1-butanol
H_ H_C —CHq—OH "
{n-butancl) CHy=CHy=CH,~CH; CaH,0O 74,0 8,30
2-butanol OH
[
(sec-butanol) CHy—CH-CH,—CH, CaHiwO 74,0 13,0
2-meti $H3
2-metil-2-propanol CH—(—OH CiHiO 140 ol
(ter-butanol) : (I: "
3

Se observa que el sec-butanol, y mas aan el ter-butanol son mds solubles en agua que el
alcohol primario, Esto se debe a que, debido a las ramificaciones de sus cadenas, encuentran
mayor impedimento de tipo estérico para formar asociaciones de hidrégeno con sus propias
moléculas que con las moléculas de agua, que son mucho mds pequeiias. Las interacciones se
establecen mejor con el agua y el resultado es que la solubilidad es mayor.
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En el cuadro siguiente se muestran datos de la solubilidad en agua de algunos compuestos orgénicos:

Combuesto Formula i Formula Masa molar | Solubilidad en
-amp semidesarrollada | molecular (g/mal) agua (g/100g)
etanol C11,-ClII,-0I1 : CIIO 46,0 total
dimetiléter CI5—0-Cl, | ClI:0 46,0 muy soluble
I-propanol CH,-CH,-CH,-OH C;H:O 60,0 total
Q

propanona CH3—("J—CHG CHO 58,0 total
propilamina Cl;-ClL—CIL-Nll, C,HoN 59,0 total
1-hexano! CH;-{CH,)~-CH,-OH  CgH,40 102 0,6
gc.pentaroice  CH3—(CH;)-COOH CsH 160, 102 3,7

Los éteres, los aldehidos y las cetonas tienen en sus moléculas polares dtomos de oxigeno
con pares de electrones sin compartir y por ese motivo pueden formar enlaces de hidrogeno con
un atomo de hidrogeno del agua. Sus solubilidades son similares a la de los alcoholes de igual
numero de atomos de carbono. Andlogamente a lo que ocurre en los alcoholes, a medida que
aumenta el niimero de Atomos de carbono de 1a cadena, la influencia de esta interaccidn se hace
cada vez relativamente menor y la solubilidad disminuye. La solubilidad de estos compuestos
en agua es menor cuanto mayor es el numero de dtomos de carbono.

En las aminas la situacion es similar, el par de electrones sin compartir del nitrégeno per-

‘mite 1a formacion de enlaces hidrégeno con el hidrégeno del agua y todas las aminas de baja

masa molar también son solubles en agua.

Los 4cidos carboxilicos son més solubles en agua que los alcoholes de similar masa molar,
debido no sélo a las interacciones intermoleculares sino a otras propiedades quimicas de los
mismos, que estudiaremos mas adelante.

Ejemplo 7.2

El punto de ebullicién del 1-propanol (M = 60,0 g/mol) es 98°C y ¢l de la propanona
(M = 58,0 g/mol) es 56°C. Ambos compuestos son totalmente solubles en agua.

a) Explicar la diferencia entre sus puntos de ebullicién.

b} Justificar sus valores de solubilidad en agua.
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Resolucion

a) Ambos compuestos tienen similar masa molar y polarizabilidades semejantes, v son pola-
res. Por Jo tanto las fuerzas de London y las dipolares que actitan entre sus moléculas son
semejantes. La diferencia entre los puntos de ebullicién debe atribuirse a que el 1-propa-
nol puede formar enlaces de hidrégeno entre sus moléculas mientras que la propanona
no.

b) La razén fundamental por la que estos compuestos son muy solubles en agua se debe a
que las moléculas de ambas sustancias pueden formar enlaces de hidrdgeno con las molé-
culas de agua, el alcohol a través del grupo O-H y la cetona mediante ¢l par de electro-
nes libres del grupo carbonilo y el hidrégeno de una moiécula de agua.

7. POLIMEROS Y BIOPOLIMEROS

Polimeros

Un polimero es un compuesto de masa molar grande, que esta formado por la repeticion de
la misma unidad estructural. Esta unidad estructural deriva de un compuesto especifico de masa
molar relativamente pequefia llamado mondmero. En la prictica los polimeros suelen ser mez-
clas de compuestos de masa molar variable dentro de cierto rango.

Los polimeros pueden ser naturales o sintéticos. Entre los polimeros naturales tenemos las
proteinas, los dcidos nucleicos y los polisacaridos. Los polimeros sintéticos son menos comple-
jos desde el punto de vista quimico ya que sus unidades repetitivas provienen en general de
moléculas pequefias y sencillas.

El proceso por el cual se forman los polimeros se llama polimerizacién. En algunos casos
la polimerizacién ocurre por una simple adicién de las unidades de monémero, en cambio en
otros ocurre una reaccién de condensacion como consecuencia de la cual se forma, ademas del
polimero, alguna ofra sustancia sencilla.

El ejemplo mas simple de un polimero de adicién es el polietileno, que se obtiene a partir
del monémero etileno (CHy=CH,)}, y en el que la unidad repetitiva es -(-CH,-CH,-)-.

nCHy=CH, —> (-CH,-CH,-),

La polimerizacién por condensacidn de etilenglicol para obtener polietilenglicol es otro
ejemplo simple. En este polimero la unidad repetitiva es -(-O-CH,-CH,-)-.

- (Il—l) H:)_O
0 HOCH,-CH,0H —>  H-[-O-CH,-CH, ],-OH

etilenglicol polietilenglicol

El nimero de polimeros sintéticos
es enorme y crece constantemen-
te. Su desarroflo comenzo en
1820 y son los compuestos que
mayor influencia han tenido en fa
calidad de vida en los Gitimos 90
aflos. Actualmente casi el 80% de
fa industria quimica orgénica se
dedica a la produccion de polime-
ros sintéticos, muchos de los cua-
les son elaborados con moléeulas
provenjentes del pefroleo.

Los poliésteres constituyen un
grupo de polimeros sintéticos de
amplio desarrollo. Si bien se cono-
cen muchos, el ejemplo mas
comun es el Dacron que se obtie-
ne copolimerizando ef acido terfta-
lico y ef etilenglicol. Este poliéster
se puede hilar para formar fibras
de uso textil antiarrugables. Si el
grado de polimerizacion es mayor
el polimero se conoce industrial-
mente con el nombre de PET
(politerftalato de etilenglicol), de
amplio uso por ser inerte y pre-
sentar gran resistancia.
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L os polimeros lamados Nylon son
poliamidas. Ef lamado Nylon 6,6
se obtiene copolimerizando &cido
adipico y hexamentilendiamina.
Recibe este nombre debido a gue
cada uno de sus mondmeros (el
diacido y la diamina) tiene seis
atomos de carbono. Se puede
moldear o hilar en fibras de uso
textil.

Los biopolimeros se sintetizan en
las células. Su formacién no es al
azar sino que existe un programa
muy preciso que determina la
secuencia de monomeros.

Pueden tener dos o fres unidades
que se repiten, como los acidos
nucleicos y algunos polisacaridos o
presentar muchas mas, que es ef
caso de las proteinas, fa mayoria de
las cuales contiene 20 aminoacidos.

Los copolimeros son polimeros gue se obtienen polimerizando juntos dos o mas monome-
ros distintos. Son los mas importantes y comunes y los de mayor aplicacion industrial.

En la tabla signiente se dan ejemplos de algunos polimeros sintéticos y sus correspondien-
tes monomeros:

Mondémero Férmula Férmula .
________ Molecular Semidesarrollada | O
ctileno C,H, CH, = CH, polietileno
cloruro de _ cloruro de
~inilo C:H;C1 CH, =CH-Cl polivinilo (PVC)
propeno e L
(propileno) C:Hs CH, - CH=CH; polipropileno
estireno CyH;0 C:H;-CH=CH, poliestireno
tetrallucretileno CoFy F,C=CF, teflén

Biopolimeros

Muchas de las grandes moléculas que se encuentran en los seres vivos son polimeros de
moléculas mucho més pequefias y sencillas, son biopolimeros. Sus estructuras son mucho mas
complejas que las de los polimeros sintéticos pues suelen incluir muchos monomeros distintos.

Los mas importantes son los polisacéridos, las proteinas y los acidos nucleicos.

Estas macromoléculas cumplen las funciones mas importantes de la célula: intervienen en el
almacenamiento de energia, regulan la velocidad de las reacciones quimicas en el organismo,
tienen un papel preponderante en la transmisién de caracteres genéticos, etc. Sus complejas
estructuras estin perfectamente definidas y contienen informacion en si mismas.

A continuacidon se muestra la estructura general de los biopolimeros mas importantes y el
tipo enlace formado entre sus unidades:

b
i
i

Polimero Monomere Tipo de enlace | Ejemplos Funcion
_ © almidon
polisacaridos monosacaridos  glicosidico glucogeno Alimentacion y reserva
celulosa
Hemoglobina Constituyen las estructuras celulares
proteinas aminoacidos peptidico insulina Las encimas catalizan la mayoria de
globulinas las reacciones que ocurren en el
........... R _enzimas ___ |de las células interior
3 Transmision de los caracteres
acido nucledtidos nucledtidos fosfo digster . ADNy ARN hereditarios
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Hidratos de carbono

Los hidratos de carbono son un grupo muy diverso Y numeroso de compuestos cuyas masas
molares van desde menos de 100 hasta mas de 1.000.000 g/mol. Su nombre proviene de que los
primeros compuestos investigados tenian la férmula C,(Hy0),, por eso se los llamo hidratos del
carbono, aunque hoy sabemos que esto no se cumple siempre,

Se los llama también carbohidratos y muy a menudo se emplea el término "aziicat" para abar-
car toda la familia de los hidratos de carbono, expresion que esta lejos de ser exacta puesto que no
todos son dulces ni se emplean exclusivamente con fines edulcorantes, pero que estd muy arrai-
gada en el lenguaje comun. Finalmente también es comun llamarlos "glucidos”, nombre que deri-
va de la glucosa, el hidrato de carbono fundamental en importantisimas funciones metabélicas.
Estan compuestos generalmente por carbono, hidrégeno y oxigeno, sin embargo muchos hidra-
tos de carbono presentes en la naturaleza contienen fosforo, azufre y/o nitrbgeno.

Los hidratos de carbono junto con los lipidos y las proteinas constituyen las tres principales
fuentes de energia para los seres vivos. Los mas conocidos son el azticar comiin (sacarosa o azu-
car de cafia), la glucosa (cuya unidad estructural forma el almidén, la celulosa y el glucogeno),
la lactosa (el azticar de la leche) y el almidén (contenido en la papa y otras legumbres, las rai-
ces de mandioca y los granos de cereales). Los de menor masa molar se utilizan para producir
energia en la célula y para sintetizar otros compuestos necesarios en los procesos metabolicos.

Los carbohidratos poliméricos (polisacridos) son el principal componente de las paredes
celulares en plantas y microorganismos, y los derivados complejos se encuentran en las mem-
branas celulares y en los 4cidos nucleicos. La celulosa de las plantas cumple funciones de sos-
tén y proteccion, el glucégeno se acumula en el higado y en los misculos del hombre y anima-
les superiores como reserva de energia.

Desde el punto de vista de su constitucién quimica pueden definirse como polihidroxialde-
hidos o polihidroxicetonas, o compuestos que por hidrélisis producen estas sustancias. Los car-
bohidratos pueden clasificarse de diversas formas. Una de ellas es en monosaciridos {son los
mads sencillos y no se hidrolizan dando unidades mas pequefias}), disacaridos (por hidrélisis dan
dos unidades de monosacéridos) y polisacdridos (producen por hidrélisis un gran nimero de
monosaciridos). Otra forma es dividirlos en aldosas y cetosas, segin posean el grupo carboni-
lo aldehidico o cetérico, y en triosas, tetrosas, pentosas, hexosas, etc. segin el nimero de ato-
mos de carbono presentes en la molécula.

Ademis los aziicares se clasifican frecuentemente como pertenecientes a dos grandes fami-
lias o series: serie D y serie L. Esta divisién es de gran importancia por su implicancia biolo-
gica y estereoquirmica. Esta clasificacidn tiene en cuenta la configuracion del carbono quiral mas
alejado del grupo carbonilo y se toma al gliceraldehido como punto de referencia con el cual se
relacionan los demas hidratos de carbono. En el gliceraldehido se asigné la configuracion D al
enantiémero con el hidroxilo del C, hacia la derecha en la representacion con estructuras planas
{Fisher}, y L al otro.

La hidrélisis es una reaccién de
una sustancia con ef agua.

Algunos hidratos de carbono,
como fa celutosa, no son digeri-
bles por el organismo humano,
porque gste carece de las enzi-
mas necesarias para ello. En cam-
bio la vaca y otros rumiantes si
asimilan la celulosa pues los
microorganismos defl rumen, pri-
mer estémago de fos rumiantes,
contienen celulasas, que son enzi-
mas que la degradan a glucosa.
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Todos fos hidratos de carbono,
excepto la dihidroxiacetona, tienen
un nimero variable de carbonos
quirales, por lo gtie presentan
actividad déplica.

H 1
He#° Q*-‘(]:H
r 2
H-2c—OH HO-(l:-'H
Ho~—3<|:—H H ~§E|:+~0H
pE | B
HC—0H HO-CH,
D(-) ribosa L(+) ribosa

Se muestran dos maneras distin-
tas de escribir las moléculas de
maonosacaridos.

He?" Oc
| |
H—c';f—OH Ho—fclz—t-e
H,C—OH HO—CH,

D (+} gliceraldehido L () gliceraldehido

Extendiendo esto al resto de los monosacéridos podemos decir que un monosacérido perte-
nece a la serie D si el hidroxilo del C quiral m4s alejado del grupo carbonilo estd hacia la dere-
cha y viceversa para la serie L. Que un glicido pertenczca a la serie D (o L) significa solo esto
v nada tiene que ver con el signo del poder rotatorio, el cual es un valor absolutamente experi-
mental. E1 D gliceraldehido es dextrégiro y por ese motivo se coloca el signo (+) y el L es levo-
giro lo cual se indica con el signo {-). Hay monosacdridos de la serie D que son levogiros y
viceversa. Por ejemplo la D ribosa, que es una aldopentosa, es levogira, mientras que su enan-
tiémero, la L ribosa, es dextrogira.

Monosacaridos

Los monosacaridos son compuestos polares cuyas moléculas contienen generalmente entre 3 y
6 atomos de carbono. Son sélidos cristalines, solubles en agua e insolubles en solventes no polares.
Los mas sencillos son las triosas:

Ht1:4'0 Hzt'l) -0OH
H— (I) —QH (ll =0
H,C—0OH HaC—OH
gliceraldehido dihidroxiacetona

Los monosacaridos mas comunes tienen cinco o seis dtomos de carbono en su cadena, La
aldohexosa y la cetohexosa mas conocidas son Ja glucosa y la fructosa:

He P 10 H:C—OH 1-OF
| 2 -
H-2C—0H Hel=OH ’(ll=0 =0
HO-2C—H HO S wH HO—3(ED—H HOmt=H
H-C—0H Het=OH H—‘?—OH =t wOH
H=C—OH HedtmOH H-2C—OH HedtmOH
5 sk, 5/ sk,
H.C—OH Ok H:C—OH OH
glucosa fructosa

Los monosacéridos que méas abundan en la naturaleza son la glucosa, la fructosa, la galactosa
y la manosa. Difieren en la ubicacion espacial de los grupos hidroxilo de los carbonos quirales.
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La determinacion experimental del poder rotatorio especifice de la D-glucosa indica que es des-
trégira y su nombre se escribe D (+) glucosa, lo que indica que pertericee 4 la seric I v s den-
trogira. Su imagen especular pertencee a la serie L, perque ¢l grupo hidroxilo estd a la 17l
da y es levogira porque asi lo indica la determinacion experimental.

Férmulas ciclicas

La mayoria de los monosacdridos tienen una estructura ciciica (Hamada hemivcetdlics por
el tipo de reaceidn que ocurre), formada por reaccion entre ¢! grupo carbonile y el grupo kidro-
xilo del carbono 4 o 5, originando un anillo de cinco o seis micinbros. Por cjemplo. 1y vibosg,
que es una pentosa, forma anillos de cinco dtomos. Las aldohexosas on cambio, fivan por o
general anillos de seis atomos.

En 1926 el quimice inglés W. N. Hawarth PTOpLSO reprosentar cstas estructusas ciclicas on
forma hexagonal. El aniflo hexagona! se ubica en un plano perpendicular af pazel v on cadg vi-
tice se encuentran los dtomos de carbono con los sustituyentes por encimy y nor debayo dol
plano del anille. Por convencion los sustituyentes que estan o la derechia, en las FePIesCitacio-
nes de Haworth se ubican hacia abajo ¥ los que estan i la izquicrda, hacia arriba. Por gjeinpia,
la representacion de Haworth de la D-glucosa es:

1ahd
H w0
HO & msH
Helf=0H
Het =G
"o
Féreula bneat

Forrmulas dz Harwarth
o D-ghicosa
En la dltima formula de Harworth, sélo se indican los grupos hidroxilo mediante una linen.

La formacién de estas estructuras ciclicas da lugar a que el 4tomo de carbono 1 (C)) se con-
vierta en quiral y recibe el nombre de carbono anomeérico. Esto origina Ja existencia de dos nue-
vas formas isdmeras denominados anémeros que s0lo se diferencian en 1a orientacién espacial
del grupo hidroxilo de dicho carbono y se designan con las letras griegas « v . El anomero o
tiene el grupo hidroxilo del C; hacia el mismo lado que el hidroxilo del carbono que determina
la serie (en este caso el Cs). El anémero B lo tiene hacia ¢l lado opuesto, En solucidn acuosa
ambos andmeros se hallan en equilibrio interconvirtiendose uno en otro a través de la forma
abierta. Asi, para la D glucosa, podemos escribir:

2
OH OH
a D-ribosa

(aldosa)

w D-fructose

(ceiosa)
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. 3 3
H CH H CH H OH

a D-glucosa cadena abierta B-D-glucosa

Disacaridos

Los disacéridos se forman por uni6n de dos unidades de monosacéridos con pérdida de una
molécula de agua. Son compuestos polares solubles en agua. La unién entre estas dos molécu-
las se llama unién glicosidica.

Por hidrolisis 4cida se rompe dicho enlace y se obtienen nuevamente las dos moléculas de
monosacaridos:

| molécula de disacarido + HyO —» 2 moléculas de monosaciridos

La unién glicosidica se forma entre el hidroxilo del carbono anomérico de un monosacari-
do y cualquier hidroxilo del otro monosacando.

Los disacaridos responden a la formula general C15H;y04, ¥ los més representativos son la
maltosa, la celobiosa, la sacarosa y la lactosa.

La maltosa se obtiene por hidrélisis del almidén. A su vez, la hidrélisis de la maltosa pro-
duce a-D-glucosa. Por consiguiente, la molécula de maltosa debe estar formada por 1a union
glicosidica de dos moléculas de o-D-glucosa.

& __OH 6 _.COH

maltosa

El enlace formado se denomina unién glicosidica a-1-4.

I.a celobiosa esti también compuesta por dos unidades de glucosa pero la unién es B-1-4
(en la cual el hidroxilo anomerico esta hacia el lado opuesto al del hidroxilo que determina
la serie).

La sacarosa es el disacarido mas conocido y familiar, es el aziicar empleado comin-
mente como endulzante. Es aislada del jugo de varias plantas como la cafia de azlcar y la
remolacha azucarera. La hidrolisis de la sacarosa produce D-glucosa y D-fructosa en can-
tidades equimoleculares.

La lactosa, también llamada azicar de leche por estar presente en la leche humana y en la
de la vaca, produce por hidrolisis cantidades equimoleculares de D-galactosa y D-glucosa.
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Polisacaridos

Son biopolimeros que, como su nombre lo indica, estan compuestos por muchas unidades
de monosaciridos "conectadas” entre si por uniones glicosidicas que pueden dar lugar a dife-
rentes tipos de estructuras, Los mas conocidos e importantes son el almidén, el glucdgeno y1a
celulosa. Los tres estan estructuralmente constituidos por unidades de glucosa.

El almidén interesa desde el punto de vista alimenticio, se acumula en muchas plantas como
reserva alimenticia para el vegetal, almacenandose en tallos, raices y semillas. Este polisacari-
do se encuentra en la planta formando granulos cuya morfologia varia segin la especie y esto
sirve para determinar la procedencia del almidén,

La celulosa reviste gran importancia por sus derivados ¥ por su aplicacion en la fabricacion
de papel y fibras textiles, tales como acetato de celulosa y rayon acetato. Forma la membrana
de las células de las plantas superiores. En forma casi pura constituye el algodon.

El glucdgeno desempefia el papel de carbohidrato de reserva ¥ se almacena especialmente
en el higado y musculos de animales.

Aminoacidos y proteinas

Los aminodcidos son sustancias cuyas moléculas contienen un STupo amino y un grupo car-
boxilo. Se conocen actualmente 22 aminoacidos que se pueden obtener por hidrolisis de las pro-
teinas naturales. Por esa razén se los llama aminogcidos naturales. Estos se combinan con dis-
tintas secuencias para formar diferentes proteinas que varian de una especie vegetal o animal a
otra. Los aminoacidos naturales son a-aminoacidos, tienen el grupo amino ubicado en el car-
bono adyacente al grupo carboxilo (carbono-ut) y pertenecen a la serie L, es decir que al igual
que los hidratos de carbono sus configuraciones se relacionan con el gliceraldehido.

Algunos aminodcidos pueden ser sintetizados por el organismo pero otros no. Estos iltimos
se llaman aminedcidos esenciales y deben ser incluidos en la dieta en forma de proteinas. Para
el ser humano son ocho: valina, leucina, isoleucina, fenilalanina, triptofano, treonina, lisina, his-
tidina y arginina (este Gltimo sélo es esencial para los ntfios). Las proteinas que proveen todos
los aminodcidos esenciales se llaman proteinas completas, como la caseina de la leche.

Los a—aminodcidos, a excepeion de la glicina que es el mas simple, son dpticamente acti-
vos pues el carbono « es quiral. Se conocen por sus nombres comunes o bien por una abrevia-
tura que corresponde a las tres primeras letras de su nombre.

Como estos compuestos tienen un grupo amino y un grupoe carboxilo en la misma molécula
experimentan una reaccion acido-base intramolecular formando una sal interna o ion dipolar Ila-
mado "zwitterion”, Son solubles en agua y tienen altos puntos de fusién.

CoC”

|
Hl- ¢

R

H
H,N c,‘:c’L 7
2 ""é_'c\
R OH

a -aminodcido

COOH

|
NH, C—H

I
R

Representacion general de un
L- amincécido
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0
HAN '“/JLOH

glicina (Gly)

Q
e AL
NH 2
alanina (Ala)
CH 3 O
H.,C J\{)L i
NH o

valina (Val)

O
| =% (13
o NH2

fanitalanina (Phe)

-~

b
o MH
L WH 2

triptofanc (Trp)

L.

enlace peptidico

I
R (O O o

| ) |
NH; H OH

Férmula general de un dipépiido

L.a unidn peptidica - Péptidos

[ 6% 0 aminodcidos s unen enire si por uniones Hamadas peptidicas formadas por pérdida
de agua entie ¢l gruoo amino de un aminodcide y el grapo carboxilo de otro. Por ejemplo, la
glicing v la atanina sc unen pera formar la glicilalanina:

!1:‘] CIH,% 9] C'r‘f3

o P L h |

i k( Ry w}‘ nowEt A e 0
A A | ry 2
RS e H O NH. QH

alicina alaning glicilalanina

Pucden resultar dos dipéptidos distintos segin qué grupo amino reaccionc con qué grupo carboxilo

Las nniomes peptidicas son enlaces tipo amida.

{ a5 moléculas se oseriben con of grupo -NH; terminal & la izquierda y ¢l ~COOH a la dere-
¢ha v se nombran cmpezando con el nombre del aminoécido amino terminal.

{05 compuestos obtenidos por la unién de aminoacidos reciben el nombre general de pép-
fdos. S0 los aminodcidos unidos son dos, el compuesto formado es un dipéptido, si son tres es
an tripéptido y si el ndmero de aminodcidos unidos es muy grande cs un polipéptido.

Los dipéptidos y los polipéptidos en general tienen, como tos aminodcidos, un grupo amino
o1 en cdareme y an gruno carboxile en el otro.

Proteinas

Lis proteinas son biopolimeros que resultan de fa unidn peptidica de aminodcidos, forman-
do macromoléenlas con nna masa molar que varia entre [02.000 g/mol y varios millones, Las
profeinas s encuentran co lodos tos seres vivos. Su nombre provienc del griego "proteios”, lo
principal, {o primero. Forman parte fundamenta! del cuerpo animal v lo mantienen vivo. Los
misculos cstan formados por proteinas. La sangre, si bien contiene 80% de agua, csta formada
cn el 20%, restante principalmente por proteinas. Ciertas hormonas, como Ia insulina y la gas-
i, S4y t?f!ilC{li’T‘l

Todas Ins reacciones quimicas en los seres vivos requicren catalizadores especificos llama-
dow cnzimas, que son lmmbién proteinas. La pepsing, lu tripsina y la guimiotripsina son enzimas
dei anarate digeslivo que catalizan la hidrélisis de las proteinas cn polipéptidos y aminodcidos.

Los virus estan formados por acidos nucleicos asociados a proteinas. La parte no mineral de
los huesos es proteina. B} pelo, la lana y la seda son fibras proteicas. Las ufias, 10s cuernos y las
pezufias también estan constituidos por proteinas. Los huevos, la leche, el queso, la carne y el
pescado son ricos en proteinas de origen animal. Las fegumbres (pototos, lentejas, garbanzos,
soia) tienen proteinas vegetales.

Estructura de las proteinas

La secuencia en la que cstan unidos los aminoécidos en la cadena peptidica es lo que se conoce
como estructura primaria de una proteina. Esta estructura de alguna manera determina o influye en
Ja forma espacial (estructuras supetiores) que adoptara la proteina mediante enlaces hidrégeno u otras
interaccicnes, entre diferentes partes de la macromolécula. La estructura primaria se representa asi:
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Z—m

R }|{ Q R3 0
NG ' N\/‘\ /J\ I \/K
H Ry u O Rq

Donde Ry, R;, ... R,, son los Brupos caracteristicos de los aminoacidos que constitu-
yen la proteina.

En forma esquemética y muy simplificada diremos que la estructura secundaria consiste
en la "forma" o conformacién que adopta la proteina por interacciones {en gran parte enlaces
hidrogeno entre el grupo -NH de un amino4cido y el -C=0 de otra) entre grupos no inuy ale-
jados de una misma cadena polipeptidica o de cadenas distintas. En general las proteinas toman
forma de a hélice (donde los enlaces hidrogeno se producen en 1a misma cadena polipeptidica)
o de hoja plegada en B (en la que las interacciones se producen eatre diferentes cadenas). La
estructura terciaria consiste en interacciones a mayor distancia, que determinan que la cade-
na polipeptidica se arrolle o pliegue sobre si misma para dar a la molécula una estructura tridi.
mensional global. Esta estructura espacial mantiene su forma debido 2 eniaces hidrégeno, puen-
tes disulfuro o interacciones electrostdticas. La estructura cuaternaria es la disposicién espa-
cial que adoptan las proteinas que confienen mds de una cadena polipeptidica.

Acidos nucleicos

Los hidratos de carbono, las proteinas y los lipidos, junto con las sales minerales y el agua
forman airededor del 99% del peso de la mayoria de los seres vivos, Sin embargo, el 1% res-
tante comprende sustancias que deben considerarse entre las mas importantes de la Quimica
Biologica ya que sin ellas las células no podrian vivir ni reproducirse, Entre estos compuestos
estan los dcidos nucleicos, amados asi porque inicialmente fueron encontrados en los nicleos
de las células, si bien hoy sabemos que también pueden hallarse en ef citoplasma.

Los 4cidos nucleicos son biopolimeros responsables de |a informacion genética de los orga-
nismos, Se conocen dos clases de dcidos nucleicos:

* el 4cido ribonucleico (ARN),

* el 4cido desoxirribonucleico (ADN).

Las unidades constituyentes de estas macromoléculas son los nueledtidos. Los 4cidos
nucleicos son polinucledtidos, estin formados bor centenares o miles de nucledtidos unidos. Por
Su parte se puede considerar que los nucledtidos provienen de la unidn de:

* una base nitrogenada,

* un azicar que es una pentosa (ribosa o 2-desoxirribosa),

* dcido fosférica.

A su vez, las bases nitrogenadas pueden ser de dos tipos:

* bases puricas: adenina (A) y guanina (G)

* bases pirimidicas: uracilo (U), timina (T) y citosina ()

Los 4cidos desoxirribonucleicos contienen adenina (A), guanina (G). eitosina (C) y timina (7).
Los ribonucleicos contienen también adenina, guanina y citosina, pero en ellos la timina (T) estd

Catalisis es la accién que ejercen
ciertas sustancias sobre determi-
nadas reacciones quimicas, acele-
rdndolas o retardandolas, perma-
neciendo ellas inalterables duran-
te el proceso. Las enzimas son
calalizadores biolégicos.

Las enzimas son catalizadores
muy especificos, hay una enzima
que calaliza la hidrolisis de ia mal-
tosa y otra diferente que cataliza
fa hidrélisis de la celobiosa.

El estudic de fos dcidos nuclei-
€os ha adquirido una relevancia
especialmente importanta,
transformandose en uno de los
campos mas investigados de la
Quimica Biolégica. En efecto su
refacion con los mecanismos de
la herencia, la biosintesis de
proteinas, la evolucién de las
aspocies, su relacién con la
constitucion de fos virus y la
influencia gendtica en algunos
tipos de cancer, transforman
estos estudios en una minuciosa
¥ fascinante Investigacitn que
desvela a miles de clentificos.
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MH-
N ey
L
h N
H
adenina

adenosina (A)
(nucledsido)

En 1869 Friedrich Miescher aisté
por primera vez ADN de leucoci-
tos y esperma de peces, pero
debia transcurrir mucho tiempo
antes de que se descubriera su
estructura y su funcién caomo por-
tador de la informacion genetica.
En 1943, Avery caracterizé por pri-
mera vez su funcion cuando trans-
formé en virulenta de modo heredi-
tario, una cepa no virulenta de
Neumococcus, por adicion de ADN
extraido de una cepa virulenta.

reemplazada por uracilo (U). En los Acidos ribonucleicos (ARN) el azlcar es 1a ribosa, mien-
tras que en los desoxirribonucleicos (ADN) el azucar es la 2-desoxirribosa.

Las moléculas de estos tres componentes se unen entre si mediante reacciones de condensa-
cién, por pérdida de una molécula de agua en cada union.

Un nucleétido puede representarse mediante el siguiente esquema:

pentosa base nitrogenada

nucledsido

nucleatido

Una molécula de pentosa se une a una molécula de la base nitrogenada mediante unién gli-
cosidica entre el carbono 1 de la pentosa y un atomo de nitrogeno de la base, formando un com-
puesto denominado nucledsido. Por ejemplo, la adenosina es el nucledsido formado por la
unién entre la ribosa v la adenina. Finalmente, la reaccion de esterificacion entre el grupo hidro-
xilo del carbono 5 de la pentosa que forma parte del mcledsido, con el acido fosforico, conduce
ala formacién del nucledtide. Por ejemplo, la adenosina esterificada con una molécula de acido
fosforico forma el nucledtido denominado adenosina mono fosfato (AMP).

adenosina monofosfato (AMP)

Asi, cada nucledtido estd formado por una unién glicosidica entre la pentosa y la base nitro-
genada, y por una union éster entre la pentosa y el acido fosforico. Es decir que un nucleodtido
es el éster fosforico del nucledsido respectivo.

La macromolécula de los 4cidos nucleicos esta formada por la union de muchos nucledti-
dos, de manera que el resto de acido fosforico de cada uno esta esterificado con el hidroxilo de
la posicién 3 del azicar del nucledtido siguiente. Dicho de otra maneta, el 4cido fosforico esta-
blece un puente fosfodiéster entre las posiciones 5 de un resto de azicar v la 3 del azicar del
nucledtido que sigue (el acido fosforico establece un puente entre los azucares de dos nucledti-
dos sucesivos).
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Los dcidos desoxirribonucleicos (ADN) son moléculas muy grandes y se encuentran prin-
cipalmente en el niicleo de la célula, son los que guardan toda la informacién genética celular
y regulan la biosintesis de las proteinas.

Los acides ribonucleicos (ARN) son moléculas mucho mds pequefias y se hallan mayor-
mente fuera del nucleo celular, en el citoplasma. Son los responsables del transporte de la infor-
macion almacenada por los ADN fuera del nicleo, hacia el citoplasma, donde esa informacion
es utilizada para sintetizar proteinas.

—V%na representacion simplificada de los enlaces entre nucledtidos se puede esquematizar de
la siguiente manera:

Base Base Base Base
L N N T ? i
HO-FIJ —o—pentosa—o—lln —C-pentosa- O_f’ —Q-pentosa— -~ - - —o—l|=' —G-pentosa
CH OH OH OH :

8. GRASAS Y ACEITES

Las grasas y aceites forman parte de un amplio grupe de sustancias orgdnicas naturales lla-
madas lipidos. Los lipidos no poseen un grupo funcional caracteristico, se agrupan por sus pro-
piedades de solubilidad mas que por su estructura. Una caracteristica general de estos compues-
tos es que son insolubles en agua y solubles en solventes organicos no polares o de baja polari-
dad, tales como hexano, tetracloruro de carbono o cloroformo. Esta definicidn es muy amplia y
se incluyen en este grupo sustancias de naturaleza quimica y funciones biolégicas muy diver-
sas tales como grasas, ceras, esteroides, terpenos y fosfolipidos.

Los lipidos son constituyentes esenciales de todas las células de los seres vivos. En el orga-
nismo humano y en los animales superiores se encuentran en las membranas celulares, en el
tejido nervioso, en el cerebro y formando el tejido adiposo,

Los lipidos de mayor interés desde el punto de vista de la alimentacién humana o de sus
aplicaciones industriales son las grasas y los aceites de origen animal o vegetal. Quimicamente,
las grasas y los aceites son triésteres del 1,2,3-propanotriol {glicerina) con acidos carboxilicos
de cadena larga (llamados por su origen acidos grasos), y reciben el nombre de glicéridos. Los
dcidos grasos naturales son acidos de cadena lineal, con un nimero par de 4tomos de carbono
y pueden ser saturados o no saturados,

Los glicéridos naturales son mixtos, es decir, resultan de la esterificacion de la glicerina con
tres dcidos grasos distintos, o dos iguales y uno diferente. La estructura general de un glicérido
natural es la siguiente:

CHo- O-CO-R4
|
CH- O-CO-R,

|
CH,- O-CO-R,4

Las grasas y aceffes, junto con las
proteinas y los carbohidratos, consti-
tuyen uno de los principales compo-
nentes de la dieta humana y, dentro
de efla, la principal fuente calérica.

Los glicéridos que contienen aci-
dos grasos no saturados son liqui-
dos (aceites) o sblidos de bajo
punto de fusién. Mediante ia
hidrogenacion se saturan las
dobles ligaduras y el aceite se
transforma en una grasa solida.
Este es el principio de la fabrica-
cién de fas margarinas; en general
la-hidrogenacién se regula hasta
conseguir la margarina de la con-
sistencia deseada, pues la satura-
cién total de los dobles enfaces
conduce a fa obfencién de produc-
tos de excesiva consistencia.
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La denominacién corriente de grasa o aceite se refiere simplemente a su estado fisico.
Las grasas animales, como la manteca, son solidas a temperatura ambiente en tanto los
aceites vegetales, como el aceite de maiz o ¢l aceite de mani, son liquidos en las mismas
condiciones. Por esta razén en general se suele hablar directamente de grasas al tratar las
propiedades de estos compuestos. En la tabla siguiente se indican algunos acidos grasos
importantes obtenidos por hidrolisis de grasas y aceites naturales.

Nembre Formula Atomos de O | Posicidn del doble enlsce Fuente de origen
acido butinco CiHL,COOH 4 1o tiene manteca
- ;c-ido caproico Cs H COOH 6 nn ﬁenc manteca
aeido capritico C7HsCOOH B 1o liene aceite de coco
acido caprico CylH,;,COOT | 0 no ticne auceite de palma
T acido !‘dllll“llc(;“ C 1 HxCOOH 12 |;n tiene aceite de coco
acido muiristico C3HCOOH 14 no tiene nuez moscacla
acido patmitico CsHq COOH 16 0o Hene glicifi‘:j:;e?:li;zales
goido estearico C 71 I35 COOL 18 no tiene giict‘;fiil:ggal:]gﬂ!es
geido oleico C7H5:CO0H 18 9 aceite de oliva
acido Hnolelco C7H;,COOH 18 912 aceite de lino
acido linolénico CrH=COOH I8 9.12.15 aceite de lino

Tratando las grasas o aceites con una solucién acuosa de un dcido fuerte se produce la hidréii-
sis 4cida, obteniéndose glicerina y los dcidos grasos que esterificaban el alcohol.

Los aceites cuyos gliceridos tie-
nen acidos grasos con varios
dobies enlaces, como el aceite de
lino, tienen buenas propiedades
secantes y extendidos sobre una
superficie forman sobre ella una
pelicula dura. Se emplean en la
fabricacion de pinturas y barnices.

CH»-0-CO-C17H35

CH,OH

(H+)

|
CH-0-CO-Cy7H35 + HyO 7= CHOH + 2 Cy7H35CO0H + C47H33COOH

|
CH,-0-CO-Cy7Hs3

diestearatooleato
de glicerilo
(un glicérido naturaf)

|
CH,0H

glicerina

acido
estearico

&cido
oleico

Por tratamiento de las grasas y aceites con hidroxido de sodio o de potasio (hidrélisis alca-

lina) se forma también glicerina y las sales sodicas o potasicas de los acidos grasos.
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CHz'O-CO~C1?H33 C%')’fjﬁi

J |
CH“O-CO“C15H31 + 3 ;\:SOH > CHOH + 2 (\\-1.1:5“,}“—5 (\:,‘;‘;‘\‘5 + C17H3BCOON3

L R

[ ‘
dipaimitatoclesto
de glicerilo
(un glicérido natural)

oficerning

La mexela de sales sédicas o petdsicas de log
accion tensoactiva, en la que se basa sy propiedad e
estructura presentan un extremo nokar, hidiofitics (oo ]
larga cadena hidrocarbonada no polar, lipofilics o hidretdbica,

de los dcidos grasos son insclubics en agua, por she motivo o

lavado con aguas duras, ricas en dichos iones

Rt

oleato
de sodio

it los jabores comunes. Su

favado, sc debe a que en su
v el anidn carboxilato y una
sales de calcio y magnesio
abones no son aptos para el

Las grasas y aceites son mezclas d glicéridos cuya compescion Y, per consiguiente, sus
propiedades varian segin su procedencia. Para controlar clertas caracteristicas se realizan ensa-
yos estandarizados. Los mas frecuentes son ol indice de lodo, ampleado pura determinar of
grado de instauracién de las cadenas de los acidos grasos del glicerido, y el Indice de
Saponificacion, que da idea de la lengitud de las cadenas de los deidos presentes en la grasa.

 LALECHE

Laleche es la principal fuente de caliio, do profeinas y de vita-
minas y por ello es fundamenta! en la alimentacion del recién
nacido y durante ia infancia.

La leche es un sistema heterogénes formado por glétalos
de grasa dispersos en un medio acuoso fque contiene un hidra-
to de carbono (lactosa), proteinas (prircipalmente caseina, que
¢s una proteina completa, v albimina) y sales de calcio, fosfo-
1o, cloro, sodio, potasio y azufre. La leche fresca liene un olor
agradable y sabor dulce. La densidad de 1a leche de vaca osci-
fa entre 1,028 y 1,035 g/om?,

agu& T
a7.5%

3,0% walsge | -grggg
' 1 084 Hde G !
‘ 5%

Composicion centesimal promedio de Ja leche de vaca
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EJERCICIOS

1_ Escribir el nombre de los siguientes compuestos:

a) CH,-CH,-CHj, CH; b) CH, CH;
l I | |
CH;-CH,-CH-CH;- CH, -CH,-CH-CHjs CH;-CH-CH,-CH-CH,
C) CH3 CHz—CH3 d) CHz-CH3
I | I
CH;3-CH-CH,-CH-CH; CH;4-CH,-CH,-C(CH3),
e) CH;-CH,-CH=C-CH,-CHj, f) CH;-CH=CH-CH,-CH=CH-CH(CHjs),
|
CH;
2 Escribir las formulas semidesarrolladas de los siguientes compuestos:
a) 3-¢etil-4,4-dimetiloctano d) 2-metil-1,3-pentadienc
b) 2,2,5-trimetilhexano e) 2,2,5-trimetil-3-hexeno
¢) 3-propil-2-hepteno f) 1,3,5-hexatrieno

3_ Nombrar los siguientes compuestos:

a) CHQ"CH3 b) (CH3)3C-CECH

|
CH3-CH-CEC-CH3

4 _ Escribir la formula semidesarrollada de los siguientes compuestos:
a) 3-etil-1-hexino ¢} 2,5-hexanodiol

b) 2,2,5-trimetil-3-octino d) 1,2,3-propanotriol

5 _ Nombrar los siguientes compuestos:

a) HOCIL,-CH,-CH(CH;)-CH=0 b) HOCH,-CH,-CH-C-CH;
b b
¢) HOCH,-C-CH,-COOH @) CH,-CH(NH,)-CH,-COOCH;
g
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e) CH;-N-CH,-CHj f) CH;-CH-CH-CH,~CONH,
J | |

CH,-CH,-CH, OH NH,
6_ Escribir las férmulas semidesarrolladas de los siguientes compuestos:
a) 1,4-dihidroxi-5-metilhexano ¢) 3-hidroxihexanamida
b} 3-etil-4-metilpentanai f} acetato de butilo
¢} 4cido-3-amino-4-metilpentanoico g} formiato de propilo
d) 4-bromohexanal h) propanoato de metilo

7_ Escribir las formulas semidesarrolladas de los siguientes compuestos:

a) 1,2 4-trimetilbenceno ‘ d) o-diclorobenceno
b) &cido benzoico e) metilbenceno (tolueno)
¢} aminobenceno (anilina) 1) 3,5-dibromotolueno

8 a) Escribir y nombrar todos los isémeros de cadena de formula CeH 4.

b) Formular todos los isémeros de cadena de los alcoholes primarios de férmuta molecular CsH,,0.
¢) Escribir las formulas y nombrar todos los alcoholes de férmula C4H 0.

9 _Formular todos los isémeros de posicién y de funcién que respondan a la férmula molecular C4Hz0.
10_ Dados los siguientes pares de compuestos, indicar cuales son isdmeros y qué tipo de isomeria presentan.
a) CH3-(CH;);-CH; y CH;-CH(CH3)-CH,-CHj,
b) CH=C-CI,-CH; y CH,=CH-CH=CH,
¢) Cl;-CHOH-CH,-CH; y CH;-CH,-CH,-CH,0H
d) CH;-CHOH~(CH,),-CH; v CH;-CHOH-CH(CHj3)-CHj,4
¢) CH;-CHOH-CH(CH;)-CH; y CH;-CH(CH;)-CHOH-CH,4

11_ Escribir las férmulas semidesarrolladas de compuestos quirales que respondan a las siguientes férmulas moleculares:

a) un alqueno C;H 4 d) un 4cido carboxilico CsH;;0,
b) un alcohol C5H;,0 e) una amina C;Hy|N
¢) un derivado halogenado CgH,;Cl f) un éster CsH; 40,

12_ ;Cuales de los siguientes compuestos presentan isomeria geométrica? En los casos en que existan isémeros cis-trans escribir las for-
mulas semidesarrolladas correspondientes.
a) 1,3,5-hexatrieno b) 3-bromopropeno ¢} I-buteno
d) 3-hexeno e} 1,2-diclorociclopenteno f) 2-penteno
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13 Iiseribir in formula semidesarrollada de los siguientes compucstos:
a3 un isdmero dei 3,4-dicloro-3-hexeno que no presente isomeria vis-trans

b) un alqueno de formula molecular CgHyg qua proseiie isomerda cis-rans.
¢) un isamero de funcién del metil-propiléter.

d) un isomero de cadena de la 2-pentanona.
¢y un isomero de posicion del 3-metil-2-butanol.

14 Comparar los valores de ins puntos de ebullicion pars i6s siguientes compuesios de mass molar similar y explicar a qué se deben

las diferencias

15 Eeplizar a qué se deben las diferencius =u los vajoies de lus puntos de cbullicion de los sigulentes CoOMpuesios:

45

Punto de f
ebuliiclén PO

‘@ Nombre il Rlasa molar Pupio de
COmpEesty {g/moh shuilivisn (“C)
Bk : 7 a4 ' 0 B
propiluma i 39
- propui.il 7 / 52
acido acético 60
l-propana! 58 g7

16_ Ordenar los siguientes compuestos segun su solubilidad decreciente en agua:

a) propano; propanot; 1,2,3-propanotriol b) 1-butanol; 1-heptanol; octano c) benceno, metanol, butanona

17 _ En la Tabla siguiente se indican los valores de los puntos de ebullicion y las solubilidades en agua de alcoholes y éteres isdmeros.

Explicar las diferencias en los puntos de ebullicién y la similitud de sus solubilidades en agua.

Nombre dei Solubilidad Punto d¢
compuesto (g/100 g agua) ebuliicion (°C)
I dimetiléter muy soluble -24.5
etanol muy soluble 78,5
dictiléter 7,8 34,5
| -butanol 8.3 118
dipropiléter poco soluble 91
I-hexanol 0.6 156.,6
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18_ Explicar los valores de los puntos de ebullicion y la solubilidad en agua de los siguientes alcoholes isémeros: l-pentanol
(P.Eb. 138 °C, poco soluble), 2-pentanol (P. Eb.118,9 °C, soluble) y 2-metil-2-butanol (P.Eb. 102 °C, muy soluble).

19_ En la tabla siguiente se muestran datos experimentales para algunas sustancias. Explicar a qué se deben las diferencias entre los pun-
tos de ebullicion de los pares de sustancias de cada fila, indicando todas las fuerzas intermoleculares que intervienen.

Sustancia | Mgimol) @) 0> | Sustancia | Mcgimoh | p (0) ey
CH,OH 320|180 | 650 |HS 340 | Ll0 | -608
CH«(CH:1—CH;| 580 10,00 | 050 |CH,CH,CHy| 440 | 0.00 | 421
CH,-0-CH, 460 | 1,20 | 240 |CH~-CH,0H | 460 | 1,70 | 785

20_ Cada uno de los compuestos cuyas formulas moleculares son: C3HgO5, CsHg, C4H (0, tiene solo una de las siguientes caracteristicas:
i) es un hidrocarburo aromatico; ii) es dpticamente activo; iii) es un isémero funcional de un 4cido carboxilico.
a} Indicar las fuerzas que actiian entre las moléculas del compuesto que tiene la caracteristica ii).
b) Escribir la férmula semidesarrollada del compuesto que tiene la caracteristica ii).
¢) Nombrar et compuesto que tiene la caracteristica 1).

21_ Dados los siguientes compuestos: CH3-O-CH»-CHj , CH3-CHOH~(CH,)s-CH, y octano:
a) Formular un isémero del compuesto menos soluble en agua.
b) Nombrar el compuesto que presenta mayor punto de ebuilicién y formular un isémero de cadena del mismo.
¢) Nombrar el compuesto de menor punto de ebullicion y formular un isdémero funcional del mismo.

22_ Cada uno de los siguientes compuestos: octano, CH;-CH,-CH;,-NH, y butanal presenta una de las siguientes caracteristicas:
i) # 0 Dy no presenta isomeros de posicién; i) u = 0 D y PEb.=127° C; iii} u = 0 D y Punto de Ebullicién = 49°C
a) Dar el nombre del compuesto que presenta las caracteristicas dadas en iii).
b) Escribir la formula semidesarroilada del compuesto que presenta las caracteristicas dadas en i).
¢) Escribir la fdrmula semidesarrollada del compuesto que tiene las caracteristicas dadas en i),
d) Formular un isémero de cadena de cada uno de los compuestos del enunciado.
¢) Formular un isémero quiral del compuesto de mayor masa molar.

23 _Dados los siguientes compuestos: (I) CH;3-(CHz),-CH,OH; (IT) CH3-CH{NH,)-CHy-CHs; () CH3 -CH>-CHOH-COOH; (IV) 5-metil-2-hexeno.
a) Nombrar al compuesto I1I.
b) Escribir la férmula semidesarrollada de un isomero de IV que no presente isomeria geométrica.
¢) Indicar cudl/cudles presentan actividad éptica y sefialar los carbonos que confieren quiralidad a la molécula.
d) Escribir la formula de un isémero de funcién de 1.

24__ Dados los siguientes compuestos:(T) HOCH,-CHOH; (IT) CH3-CH,-O-CH(CHs)y; (I11) CH3-CHz-CT; (IV) CH3-CH,-CH(CH;3)- CONH,
a) Nombrar al compuesto que posee un grupo amida.
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b) Escribir la formula semidesarrollada de un isémero estructural del compuesto .
c) Asignar a los compuestos 1 y III los siguientes puntos de ebullicion: 12,3°Cy 198 °C.
d) Escribir la formula semidesarrollada de un compuesto dpticamente activo de férmula molecular C3HgOs.

25 Dados los siguientes compuestos: (1) CH-CH-CH;OH; (IT) 2-propanol; (1IT) CHs-CH(CH3)-CO-CH,CH3; (IV) CI;-CH(CH; - CHy-COOCHS

26

27

28

29

a) Nombrar al compuesto que posee un grupo carbonilo cetonico.

b) Escribir 1a formula semidesarrollada del compuesto LI

¢) Escribir la formula semidesarrollada de un isémero estructural del compuesto V.

d) Asignar a los compuestos [ y IT los siguientes puntos de ebullicion: 82,4 °C y 97,4 °C.

¢) Escribir la formula semidesarrollada de un compuesto opticamente activo de formula molecular C4HgCL

a) Nombrar al siguiente compuesto: CH3-CH{(NH;)-CH>-COOH.

b) Escribir la formula semidesarrollada de un isoémero del compuesto del item anterior que tenga un carbono quiral.
Sefalarlo con *.

¢) Nombrar el isémero de funcion del éster de menor nimero de dtomos de carbono.

d) Escribir la formula semidesarrollada de 3-etilpentanamida

¢) Justificar las diferencias en los puntos de ebullicién de los siguientes sustancias:

(1) CH3-(CHy)g-CH3 P.Eb.= 174 C°; (i) CH3-CH,OH P.Eb. =78.5°C; (1) CH3-CH,;-CHz P:Eb. -42 °C.

a) Nombrar un isomero de CH3-CH,-CON({CH3) que tenga mayor punto de ebullicion.

b} Escribir 1a formula semidesarrollada de una sal derivada del acido butanoico.

c) Dada la formula molecular CsHyoO; escribir la férmula sernidesarrollada de un compuesto que presente actividad optica.

d) Para el siguiente par de compuestos predecir cual de ellos sera mas soluble en agua: CH3-CH,-CH;Cl y CH3-CH,-CH;-NH;.
Justificar teniendo en cuenta las fuerzas intermoleculares actuantes.

¢) Indicar a cual de los siguientes grupos de sustancias pertenece el compuesto CH3-(CHz)2-COOCH,-CHOH-CH,OH,
i) dcidos nucleicos, ii) proteinas, iii) azicares, iv) lipidos.

a) Nombrar un isémero de Cl-CH,-CH,-0-CHj que tenga mayor punto de ebullicion.

b) Escribir la formula semidesarrollada de un éster derivado del 4cido etanoico.

¢) Dada la formula molecular C4sHg O, escribir la formula semidesarrollada de un compuesto que presente interacciones de hidro-
geno entre sus moléculas.

d) Para el siguiente par de compuestos predecir cudl de ellos serd menos soluble en agua: CH3-(CH;)3-CO-CHy y CH3-CH,OH.
Justificar teniendo en cuenta la polaridad de las moléculas y las fuerzas intermoleculares actuantes.

e) Indicar a cual de los siguientes grupos de sustancias pertenece el compuesto R-CH(NH,)-CONH-CH,-CONH-CH,-COOH,
i) 4cidos nucleicos, ii) proteinas, iii} azicares, iv) lipidos.

a) Escribir la formula condensada de un tripréptido formado a partir de dos moléculas de glicina (dcido aminoetanoico) y una
molécula de alanina (dcido 2-aminopropanoico). Sefialar la union peptilica.
b) ;Puede formarse un tripéptido distinto?
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RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

I a) 6-etil-2-metilnonano; b) 2,4-dimetilpentano; ¢) 2,4-dimetilhexano;
d) 3,3- dimetilhexano; g} 3-metil-3-hexeno: ) 7-metil-2,5-octadieno.
2 a) CHs‘CHZ-CH(CHZCH3)'C(CH3)2‘CH2"CH2'CH2'CH3

b) CH3-C(CH3)-CH;-CHa-CH(CHs3)-CH;

¢) CH3-CH=C(CH,-CH,-CH3)-CH,-CH,-CH,-CH,
d) CHp=C(CH3)-CH=CH-CH,

€) CH3-C(CH,),-CH=CH-CH(CH;)-CH;

f) CH,=CH-CH=CH-CH=CH,

3 a) 4-metil-2-hexino: b) 3,3-dimetil-1-butino.
4_ a) CHEC-CH(CHz-CH3)—CH2-CH2-CH3 b) CH3-C(CH3)2—CEC-CH(CH3)-CHz-CHz-CHj,
c) CH3-CHOH-CHZ-CHz—CHOH-CH3 d) CH,OH-CHOH-CH,0H
5_ a) 4-hidroxi-2-metilbutanal; b) 3-cloro-5-hidroxi-2-pentanona;
c) acido 3-ceto-4—hidroxibutanoico; d) 3-aminobutanoato de metilo;
¢) N-etil-N-metilpropilamina; f) 3-amino-4-hidroxipentanamida.
6 a) CHgOH-CHg—CHz—CHOH—CH(CHg,)-CH3 b) CH3-CH(CH3)—CH(CHZ—CHg,)—CHz-CH:O
¢) CH3-CH(CH;)-CH(NH,)-CH,-COOH d) CH3-CH,-CH(Br)-CH, -CH,-CH=0
€) CH3—CH2—CH2-CHOH~CH2-CONH2 ) CH3-CO0-CH,-CH,-CH,-CHj
&) HCOO-CH,-CH,-CH; h) CH3-CH»-COOCH;
T b) CsH5-COOH
C) C6H5-NH2
G) CGHS-CH:g
8 a) n-hexano: CH3-(CH3)4-CHjy; 2-metilpentano; CH3-CH(CH3)-(CH2)2-CH3; J-metilpentano: CH3-CHy-CH(CH3)-CH»-CHs;

2, 3-dimetilbutano: CH3-CH(CH3)-CH(CHa)-CHj; 2,2-dimetilbutano: CH;-C(CHj),-CH,-CHj
b) I-pentanol: CH3-CH;,-CHy-CH3-CH,OH; 2-metil-1-butanol: CH,-CH;-CH(CH3)-CH,0H;
3-metil-1-butanol; CH;-CH(CHj3)-CH3-CH,OH;: 2,2-dimetilpropanol: CH3-C({CH,),-CH,0H

c) 1-butanol CH;3-CH,»-CH,-CH,OH; 2-butanol CH3-CH,-CHOH-CH3; 2-metil-1-propanol: CH 1-CH(CH3)-CH,OH: terbutanol: (CH3;,COH.

9 CH3-CH,-CH;OH, CH3-CH(OH)-Cll3, CH3-0-CH,CH,
10 a) cadena; b) funcién; ¢) posicion; d) cadena; ¢) son el mismo compuesto.

11_ a) CH3-CHy-CH(CH;3)-CH,-CH=CH,; b CH3-CH(OH)-CH,-CH,-CH;
¢) CH3-CH,-CH(CI)-CH,-CH,-CH; d) CH3-CH,-CH(CH3)-COOL:
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12_

13_

16_

20_

21

7

23_

24

25

26_

¢) CH3-CH(NH,)-CH,-CH; f) HCOO-CH(CH3)-CH,-CHs

a), d}, e}y f).

2) CH3-CHy-CH(C1)-CH (C)-CH=CH, b) CH3-CH,-CH,-CH=CH-CH,-CH,-CH;
¢) CH3-CH,-CH,-CH,0H; d) CH3-CH(CH5)-CO-CHj
¢) CH3-CH(CH3)-CH,-CH,0H

a) orden de solubilidades: 1,2,3-propanoiriol > propanol > propano.
b) orden de solubilidades: 1-butanol > l-octanol > octano.
¢) orden de solubilidades: metanol > 2-butanona > benceno.

i) C7Hg es un hidrocarburo aromatico, el tolueno; i) C4H O, opticamente activo es CH;-CH(OH)CH,>-CHjs;
iii) C3HgO,, isémero funcional de un deido carboxilico es el acetato de metilo.

a) fuerzas de London, dipolares y asociaciones de hidrogeno.

b) CH3-COOCH;

¢} metilbenceno o tolueno.

a) el compuesto menos soluble en agua es el octano, un isomero es, por ¢j. el 2-metitheptano: CH3-CH(CH3)~(CHy)4-CH3
b) 2-octanol; un isomero de cadena es, por €., CH;-CH(OH)-(CH;)3-CH(CH;)-CH3
¢) etilmetiléter; un isomero de funcion es, por ¢j., el 1-propanol: CH3-CH,-CH;OH

a) propilamina b) CH;-CH,-CH,-CH=0

¢) CH3~(CH3)6-CH3 d) del octano, por €j.: CH;-CH(CH;3)-CH{(CH3)-CH;-CH3-CHj,
del butanal, por ¢j.: CH3-CH(CH3)-CH=0
de la propilamina, por €j.: (CH3),CHNH;

¢) CH3-CH,-CH(CH3)-CH;-CH-CH»-CHj

a) acido-2-hidroxibutanoico b) CH,=CH,-CH,-CH;,-CH(CH3)-CH3

¢} Iy v 1IT) d) Por ej.: CH3-CHy-0-CH;>-CHj3

a) 2-metilbutanamida b) Por ej.; CH3-CHOH-CH;-CH;-CH;

¢) (I): 198°C; (11I): 12,3°C d) CH;-CHOH-CH,OH

a) 2-metil-3-pentanona b) CH3-CHOH-CHj;

¢) CH3-CH(CH3)-CH,-CH,-COOH dy (I): 97,4°C; (). 82,4°C

C) CH3-CHC1-CH2-CH3

a) 4cido-3-aminobutanoico b) CH3-CH,-"CH(NH;)-COOH

¢) acido etanoico d) CH3-CH;-CH(CH,-CH3;)-CHy-CONH,

e) Justificar teniendo en cuenta la polarizabilidad de las moléculas y las fuerzas intermoleculares presentes.
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27

28

29

a) Por ej.: pentanamida

b) Por ej.: CH3-CH;-CH,—-COONa

¢) CH3-CH,-CH(CH3)-COOH

d} La solubilidad en agua de la propilamina es mayor.

h) iv) lipidos.

a) Por ej.: 3-cloro-1-propanol

b) CH3-COOCH;

¢) CH3-CH,-CH»-COOH

d) La 2-hexanona es menos soluble en agua que el etanol.
e) ii) proteinas

a) Puede formarse el tripéptido alanilglicilglicina
HZN-CH(CHg,)~C0-NH-CH2-CO-HN—CHz-COOH

b) Segiin cual grupo amino reaccione con cuil grupo carboxilo pueden formarse tripéptidos distintos, por ejemplo el tripéptido
glicilalanilglicina
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APENDICE DEL CAPiTULO 7

Solubilidad y puntos de ebulliciéon de algunas sustancias organicas

Tipo de Sustancia Formula Masa molar | Solubilidad | P. de eb.
sustancia semidesarrollada (g/mol) (g/100g agua) (°C)
metano CH, 16,0 cast insotuble -161
etano CH;CH; 30,0 casi insoluble - 88,6
propano CH;CH,CH;, 44,0 insoluble - 42,1
alcanos butano {H;CH,CH,CH; 58,0 insoluble - 0,50
pentano CH;CH,CH,CH,CH; 72,0 insoluble 36,1
2-metil butano CH,(CHYCHCH,CH; 72,0 insoluble 28,1
2,2 - dimetilpropano {CH;)C(CH;} 72,0 insoluble 9,50
eteno CH, = CH, 28,0 25,6 =102
alquenos
propeno CH;CH =CH; 42.0 44,6 -47.7
. etino CH=CH 26,0 100 -75
alquinos -
propino CH;C=CH 40,0 poco solubte -23,0
metano] CH;OH 32,0 total 65,0
etanol CH,CH,OH 46,0 total 78,5
propanol CH,CH-CH-OH 60,0 total 97,2
. - ;
alcoholes |- propanol CH,;CH(OH)CH; 60,0 total 82,3
1-butanol CH; CH.CH,CH-OH 74,0 8,30 118
2-butanol CH,CH-CH(OH)CH; 74,0 13.0 99.5
2-metil-2-propanal {CH;).C(OH)CH; 74,0 total 82,8
2-metil-1—propanol {CH;),CHCH,OH 74,0 9,50 108
dimetiléter CH;QCH; 46,0 muy soluble -24,0
éteres etilmetiléter CILCHLOCH, 60,0 soluble 108 |
dietiléter CH;CH,OCH-CH;s 74,0 7,80 35,6
metanal CH.O 30,0 soluble -19,2
. etanal CH;CHO 44,0 total 20,8
aldehidos
propanal CH;CHLCHO 58,0 20,0 49,1
butanal CH,CH.CH,CHO 72,0 3,70 75,0
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Tipo de Sustancia Férmula Masa molar | Solubilidad | P. de eb
sustancia semidesarrolada (g/mol) {g/100g agua) (°C)
propanona CH;COCH,; 58.0 total 36,1
cetonas butancna CH;COCH,CH, - 72.0 ‘ 333 ?9,_6
| 3-pentanona CH;CHLCOCH.CH, 86,0 7
dcido metanoico HCOO L total
. . dcido etanoico CH;COOH
acidos - - B r
dcido propanoico CH:CH,COOH :
acido butanoico CH;CH,CH,COOH 88,0
. metanodato de metilo HCOOCH; 60,0
ésteres -
etanoato de metilo CH;COOCH; 74,0 J
. metanamida HCONH, 43,0 I total 211
amidas —_— — —_ —
etanamida CH;CONH, 390 97,3 R
metilamina CH;NH- 3L0 total -7.50
amina 1° | ¢filaming CH;CH,NH, 45,0 oral 170
propilamina CH;CH,CH.NH, 49.0 total 49.0
amina 2° | dimetilamina (CH;)NH 45,0 muy soluible 7,00
amina 3° | trimetilamina {CH:N 59.0 muy sofuble 3,00
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1. INTRODUCCION

En este capitulo estudiaremos el
comportamiento de las sustancias
en estado gaseoso, sus propieda-
des y las leyes que las rigen.

En el capitulo 1 nos hemos referido a los tres estados de agregacion de la materia: sélido,
liguido y gaseoso. Una sustancia estard en estado sélido, liquido o gaseoso segun las condicio-
nes de presién y de temperatura en que se encuentre.

Los gases difieren sustancialmente de los solidos y los liquidos porque no tienen forma defi-
nida ni volumen propio. Sus moléculas se mueven casi libremente y al azar ocupando todo el
volumen que tengan disponible. Debido a este movimiento continuo los gases adoptan la forma
y el velumen del recipiente que los contiene. Esta libertad de movimiento permite a las molé-
culas de un gas desplazarse facilmente desde un lugar a otro. Por ello los gases tienen alta flui-
dez. El viento es un ¢jemplo de una masa de aire gaseoso fluyendo de un lugar a otro.

Algunos gases como el nitrogeno y el oxigeno del aire son esenciales para la vida, otros
como el metano o el butano se utilizan como combustibles, El ozono es un gas que adquiere sin-
gular importancia en el filtrado de la radiacion ultravioleta. Hay gases como el dioxido de car-
bono que son responsables del efecto invernadero. El cloro es un pederoso bactericida muy
utilizado para desinfectar el agua de red.

Los gases pueden comprimirse y expandirse mientras que los liguidos y los sdlidos no.
Comprimiendo o enfriando un gas, éste puede pasar al estado liquido, como sucede con el gas
licuado que conticnen las garrafas de gas butano. Otra caracteristica singular de los gases es su
baja densidad, que indica que las moléculas de los gases estan muy separadas entre si,

La propiedad mas notable de los gases es que todos se comportan de manera similar frente
a cambios de temperatura y de presion, expandiéndose o comprimiéndose en valores determi-
nados. Este comportamiento es muy diferente al de sélidos y liquidos en los que las propieda-
des de cada sustancia deben ser determinadas individualimente.

Variables de Estado

El estado de un gas puede ser descripto mediante sus propiedades macroscopicas, que son
las que se pueden observar y medir, como la presion, el volumen o la temperatura. Estas varia-
bles, cuyoes valores dependen solamente del estado de! sistema, se denominan variables de esta-
do. Para describir el estado de una determinada cantidad en moles (n) de un gas, es necesario
conocer el volumen (V) que ocupa a una presion (P) y temperatura (T) determinadas. Como
veremos mas adelante, estas variables de estado estan vinculadas entre si.

+ Presion
La presion (P) es una magnitud escalar cuya medida es igual al cociente entre el modulo
de una fuerza { F } aplicada perpendicularmente a una superficie y el area (A) sobre fa que
actua:

polfl
A
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La unidad de la presién en el sistema internacional (SI) es el pascal (Pa):

¥
Al

—

Pl

Un pascal representa la presion correspondiente a una fuerza de | Newton aplicada
sobre un drea de [ m2,

Anivel molecular, la presion ejercida por un gas puede Interpretarse como la fuerza que gjer-
cen las moléculas del gas cuando chocan contra las paredes del recipiente, por unidad de drea.

l

N
= —— = Pa
]'t'l2

]

Presion atmosférica

La fuerza gravitatoria actia sobre todas las moléculas de los componentes del aire de la
atmésfera, empujandolas hacia la superficie de la Tierra. La presién que gjercen las molécu-
las gaseosas que componen el aire sobre la Tierra, es conocida como presion atmosférica,

La primera experiencia para medir la presion atmosférica fue realizada por Evangelista
Torricelli, utilizando un aparato denominado barémetro. Este consiste en un tubo de aproxima-
damente 1 m de longitud, que se llena con mercurio v se coloca invertido en una cubeta con
mercurio. Se observa que la columna mercurial del tubo desciende hasta un nivel de 760 mm
con respecto al nivel del mercurio contenido en la cubeta, independientemente del diametro del
tubo usado. Esto nos indica que la presion atmosférica que se ejerce sobre la superficie libre del
mercurio de la cubeta equilibra la presion debida al peso de la columna de mercurio,

La unidad de presion atmosférica es Ia atmosfera (atm}):

Una atmosfera es la presion que soporta una columna de 760 mm de mercurio g 0°C y
a nivel del mar.

I atm = 760 mmHg

Otra unidad muy utilizada para medir la presién es el milimetro de mercurio {mmHg),
basada también en el barémetro de mercurio. Un mmHg se define como la presién ejerci-
da por una columna de mercurio de 1 mm de altura.

La presion puede medirse en distintas unidades, como pascal (Pa), atmésferas (atm),
o milimetros de mercurio (mmfg).

 unidsd | simbole | comversiin a1st  equivalencias
pascal Pa 1 Pa=1 N/’ 7TP;T,50$‘ mlnH;;‘- -
hecto-pascal hPa 1 hPa = 100 Pa 1 hPa =0,750 mx-an
e | am e e te0mmity
111;2223-?0 mmllg | 1 mmllg = 1,333 hPa 1 mmHg = 132 x 107 atm

Cuando inflamos un neumatico
aumenta fa presidn, que puede
medirse con un manémetro. Los
manometros que miden la presion
en los neumaticos no usan como
unidad el pascal sino

libra/pulgadaZ,
~VACI
MercLn [y
7
presi Oﬂ\\._ i
atmosférica [N =780mm

Barometro de Torricelli
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Los quimicos usan mas frecuentemente como unidad de presion atm o mmllg, debido
a que expresado en pascales el valor de la presion atmosférica resulta muy grande. Las
equivalencias entre las unidades de presion mas usadas son:

1 atm = 760 mmHg = 1013 hPa (1)
:
S A « Volumen
El volumen es ¢l espacio ocupado por una porcién limitada de materia. Como un gas
2 1o tiene volumen propio, su volumen es el del recipiente que lo contiene. La misma can-
o O tidad de gas puede ocupar recipientes de distintos tamafios. En un recipiente de mayor
volumen las moléculas del gas estan mas dispersas, es decir, més alejadas entre si, que en
uno de menor volumen.
moléculas mas alejadas En una mezcla de gases, como el aire encerrado en un recinto, todos los gases que

lo componen ocupan todo €l volumen al mismo tiempo, dado que todos se mueven libre-
mente dentro del recinto.

@2 & O Fin los experimentos realizados con gases, éstos pueden colocarse en dos tipos de recipientes:
2 £ p p
‘ﬁ‘ o0
O S » recipiente rigido, cuyas paredes son indeformables y por lo tanto su volumen no cambia.
O ( ¢ ‘ ’
» recipiente de paredes flexibles o con tapa movil cuyo volumen es variable.

moléculas mas funtas

Recipiente rigido  Recipiente con tapa movil

« Temperatura

Podemos decir que la temperatura es una medida del estado térmico de una sustancia,
Desde el punto de vista molecular, la temperatura esta relacionada con el movimiento de
las moléculas del gas. A mayor temperatura aumenta el movimiento de las moléculas de
un gas y se incrementa el numero y la intensidad de los choques con las paredes del reci-
piente. En consecuencia, en un recipiente rigido, aumenta la presion ejercida por el gas.

Las escalas cuantitativas creadas para medir la temperatura se basan en alguna propie-
dad de la materia que varie con la temperatura y que pueda medirse ficilmente, como por
ejemplo el volumen.

El instrumento utilizado para medir la temperatura se denomina termometiro. El mas
utilizado consiste en un tubo de vidrio graduado con un bulbo o depdsito, en cuyo interior
se coloca un liquido como mercurio o alcohol, cuyo nivel cambia con la temperatura. Para
medir la temperatura con un termometro, es necesario definir una escala graduada, toman-
do dos puntos de referencia arbitrarios, o puntos fijos, de la escala.

Anders Celsius propuso a principios del siglo XVII, una escala centigrada en la que el
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valor 0 corresponde al punto de fusion normal del hielo y €l 100 al punto de ebullicidén nor-
mal del agua. La distancia entre estas dos marcas se divide en 100 partes iguales, que se
numeran de 0 a 100. El intervalo comprendido entre dos divisiones consecutivas se deno-
mina grado centigrado o grado Celsius (°C). La escala puede prolongarse por debajo de
cero (temperaturas negativas) y por encima de cien.

La experiencia muestra que es imposible alcanzar temperaturas inferiores a -273°C. Este
limite inferior constituye el 0 (cero) absolyto y da origen a una nueva escala de temperaturas,
propuesta por Lord Kelvin en 1848, que se conoce como escala absoluta o escala Kelvin (K.

El valor -273°C corresponde a 0 K: el valor del punto de fusién del hielo (0°C) es
273 K y el correspondiente al punto de ebullicion del agua (100 °C)yes 373 K.

Para expresar en Kelvin una temperatura dada en °C, sélo hay que sumarle el nimero
273 a la temperatura centigrada. Es decir:

[T(K) =t (°C) + 273] (2)
Ejempls 9.1
Expresar la temperatura de una muestra de alcohol etilico que se entcuentra a 223 K, en gra-
dos Celsius. JEn qué estado se halla el alcohol a esa temperatura, sabiendo que su punto de
fusién es -110°C?
Resolucién
Para obtener la temperatura en °C, despejamos de la ecuacién (2):;

°C = T(K) - 273 = (223 -273)°C = -50°C

A esta temperatura el alcohol se halla en estado liquido, ya que congela a -110°C,

2. TEORIA CINETICA DE LOS GASES

Las propiedades tales como temperatura, presion o volumen son conocidas como propieda-
des macroscopicas de la materia. Hay una estrecha relacién entre la descripcion molecular de un
2as y sus propiedades macroscopicas.

Las propiedades macroscépicas de un gas sugieren que sus moléculas se comportan indepen-
dientemente unas de ofras. Asi, la facilidad con que los gases se comprimen nos indica que la dis-
tancia entre sus moléculas es muy grande comparada con sus tamarios. Ademas los gases se expan-
den répidamente lo que sugiere la ausencia de grandes fuerzas de atraccion entre las moléculas.

El'modelo que explica tedricamente a nivel molecular las propiedades de los gases es la teo-
ria cinética de los gases, que se basa en los siguientes postulados:

* Un gas estd constituido por un gran niimero de moléculas que s¢ mueven al azar chocando
entre si y con las paredes del recipiente que lo contiene.

* No se ejercen fuerzas de atraccion ni de repulsion entre las moléculas del gas, por lo cual pue-
den moverse libremente en forma independiente.

escala escala
Celsius Kelvin

Biogec Barsi

gec 273K

.4273 °C .D K

Escalas de temperatura

Movimiento af azar de las
moleculas de un gas
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Ey Eq « El volumen ocupado por las moléculas del gas es despreciable comparado con el volumen
s del recipiente que lo contiene. Esto significa que el volumen de las moléculas es tan peque-
)‘/\ fic que pueden considerarse puntuales.

« Las moléculas se mueven continuamente al azar y en linea recta chocando entre si'y con las
paredes del recipiente. Estos choques son perfectamente elasticos, lo que significa que cuan-
do chocan las moléculas cambian su direccion pero la energia cinética total se conserva. En
otras palabras, no se pierde energia por choque.

» La energia cinética media de las moléculas del gas es directamente proporcional a su tempe-
;T ramra absohita, Ec =k T.
F Cada molécula posec una encrgia cinética, que es el producto de su masa por el cuadrado de
E{ su velocidad: Ec = % m x v2. En un instante dado, las moléculas tienEI} velocidades diferentes
y per lo tanto distintas energias cinéticas. La energia cinética media (Ec) es el promedio de las
Choque elastico entre moléculas energias cinéticas de todas las moléculas.
y contra ia pared del recipiente

En rigor esta teoria se aplica estrictamente solo a la sustancia gaseosa hipotética denomina-
da gas ideal. Sin embargo, podemos aplicarla con buena aproximacion a los gases reales en con-
diciones de bajas presiones y temperaturas relativamente altas. Un gas ideal puede ser caracteri-
zado en términos de sus pardmetros moleculares y de acuerdo con la teorfa cinética, de la siguien-
tc manera:

En un gas ideal tanto el volumen ocupade por sus moléculas como las fuerzas de atrac-
cion entre ellas son despreciables y no tienen efecto sobre el comportamiento del gas.

De acuerdo con este modelo, la mayor parte del volumen ocupado por un gas es un espacio
vacio, en el cual se encueniran millones de particulas que se mueven rapidamente al azar, ocu-
pando todo el espacio que pueden recorrer. Esta es la principal caracteristica que distingue los
gases de los liquidos y los solidos, en los cuales las moléculas estan constantemente en contacto
unas con otras. Este modela sencillo permite explicar las propiedades de los gases que describi-
mos a continuacion:

« La gran compresibilidad de los gases se explica porque la compresion implica una disminu-
cién de la distancia intermolecular promedio.

« La expansion espontanea de los gases hasta ocupar todo e] volumen disponible indica que no
hay grandes fuerzas de atraccion entre sus moléculas.

« El movimiento browniano ponc de manifiesto que las moléculas de gas estan en continuoe
movimiento.

Cap. 1
» La presion ejercida por un gas se debe a los choques de las moléculas contra las paredes del
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recipiente que lo contiene. La frecuencia de estos choques depende del ntimero de moléculas
que hay por unidad de volumen, es decir, de la densidad del gas. Cuanto menor es la densi-
dad de un gas menor es la frecuencia de los choques y menor la presién.

3. LEYES EMPIRICAS DE LOS GASES

El comportamiento de los gases es més sencillo de predecir que el de los sélidos y liquidos.
Esto se debe a que las moléculas que componen el gas, a diferencia de sélidos y liquidos, estdn
muy alejadas unas de otras y son relativamente independientes.

A continuacion veremos el resultado de numerosas experiencias que se traducen en leyes que
rigen el comportamiento de los gases.

Relacion Presién-Volumen (Ley de Boyle)

Robert Boyle descubrié en 1662 que cuando una cantidad fija de gas mantenida a tempera-
tura constante se somete a diferentes presiones, el volumen ocupado por el gas varia en forma
inversa a la presion aplicada.

Este hecho puede visualizarse en el siguiente esquema, para una cantidad n de gas manteni-
da a una temperatura constante T, que pasa de un Estade 1 caracterizado por (Vi,P.Thaun
Estado 2, caracterizado por {V3, P5, T), en el que se duplic la presion:

Estado 1

gy

E
! [ j Estado 2

Py Py V,
Si efectuamos el producto P = V para el gas en ambos estados, obtenemos:
Py xV =PyxV, =2P x4V,
En general, si efectuamos el producto P x V paran y T constantes, es:
(P = V) 1=k®nT)

Donde la constante k depende de la cantidad n de gas 'y de la temperatura T a la que se pro-
dujo la transformacion.

Representacion esquemética
de la ey de Boyle

Al duplicar la presién def gas que

se halla en ef Estado 1, mante-
niendo la cantidad del gas v Ja
temperatura constantes, el
volumen disminuye a la mitad.

P4

\

P

\
o

Representacion de P vs, V,
para n y T constantes
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P A

_'/

.
o

1

Representacion de P vs. 1/V,
para h y T constantes

Representacion esquematica
de la ley de Charles

Al calentar cierta cantidad del gas
que se halla en el Estado 1, man-
teniendo la presion constante, el
volumen aumenta.

o

—
>

T

Representacion de V vs. T,
para n y P constantes

Ley de Boyle: Para una cantidad fija de gas (n) mantenida a temperatura constante (T), el
producto de la presion y el volumen que ocupa es constante.

Esto significa que, para T y n constantes, la presion y el volumen son inversamente propor-
cionales:

La representacion grafica de la presion P en funcion del volumen V es una hipérbola equila-
tera. Como la curva obtenida une puntos de igual temperatura se conoce como isoterma.

La representacion de P en funcién de 1/V es una recta cuya pendiente es k que, si se extrapo-
la, pasa por el origen. La extrapolacién debe hacerse ya que 1/V no puede ser cero.

Relacién Volumen-Temperatura (Ley de Charles)

Es un hecho experimental que cuando una cantidad de gas mantenido a presion constante se
calienta, expande su volumen.

El primer estudio cuantitativo de la variacién que experimenta el volumen de un gas con la
temperatura fue realizado por J. Charles en 1787 y verificado por Gay Lussac en 1802,

Estado 2

Estado 1

Al aumentar la temperatura de una cantidad n de gas mantenida a presion constante, la expe-
riencia indica que el volumen aumenta proporcionalmente a la temperatura absoluta. Por lo tanto
escribimos:

Vap= kmP) T

Donde la constante k depende de la cantidad de gas y de la presion P a la que se produjo la
transformacion,

Ley de Charles: El volumen que ocupa una cantidad fija de gas mantenida a presion cons-
tante, es directamente proporcional a su temperatura absoluta.
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La representacion grafica del volumen V en funcién de la temperatura absoluta T es una recta
cuya pendiente es k, que si se extrapola pasa por el origen. La extrapolacion debe hacerse debi-
do a que no puede alcanzarse la temperatura de cero Kelvin,

Relacién Volumen y Nimero de moléculas
Ley de Avogadro)

En 1811, el fisico italiano Amedeo Avogadro establecié que si se tienen dos recipientes de
igual volumen en iguales condiciones de presidn y temperatura, aunque los gases sean distintos,
ambos recipientes contienen el mismo niimero de moléculas.

Ley de Avogadro: Volimenes iguales de gases distintos medidos en iguales condiciones de
presion y temperatura, contienen igual nimero de moléculas.

Este enunciado se conoce también como hipétesis de Avogadro.

Como el niimero de moléculas y los moles de moléculas son directamente proporcionales, de
esta hipotesis se deduce que si el volumen de un mol de gas es V, el de dos moles, en iguales con-
diciones de Py T, sera 2V y el de n moles nV.

En el esquema siguiente se muestra que si se duplica el mimero de moléculas de gasaPyT
constantes, el volumen aumenta a] doble.

Estado 2

Estado 1

PyT

] ———=
- o

A presion y temperatura constantes el volumen de un gas es directamente proporcional a su
cantidad.

Ver =k(PTin

Donde la constante k depende de la presién P y de la temperatura T.

El volumen de un gas mantenido a presion y temperatura constantes es directamente pro-
porcional a la cantidad del gas.

La teoria cinética de los gases permite explicar las leyes empiricas de los gases:

oo
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&
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El mismo numero de molécuias de
dos gases distintos en las mismas
condiciones de P y T, ocupa igual
volumen

&
gor
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En todas las expresiones corres-
pondientes a gases debe utilizarse
la temperatura absoluta T medida
en Kelvin (K).

« Ley de Boyle: Al disminuir el volumen del recipiente a temperatura constante, las molé-
culas tienen menos espacio para moverse, por lo que aumenta el numero de chogues con-
tra las paredes aumentando la presion.

* Ley de Charles: Al aumentar la temperatura a presion constante, aumenta la agitacion tér-
mica; fas moléculas chocan con mayor frecuencia contra las paredes del recipiente, lo que
se traduce en un aumento del velumen.

» Ley de Dalton: En una mezcla de gases, las moléculas de cada gas chocan independien-
temente contra las paredes del recipiente, ejerciendo su propia presion parcial.

La ecuacién general del gas ideal

Si los valores de las variables de estado P, Vy T, y la cantidad n de un gas son conocidos,
decimos que el gas se halla en un estado determinado. Estas variables no son independientes
entre si sino que es posible vincularlas en una unica ecuacion conocida como la ecuacion gene-
ral del gas ideal.

Combinando adecuadamente las leyes de Boyle, Charles y Avogadro, podemos obtener una
expresion general que vincule a las variables de estado para cualquier sustancia gascosa.

+ Segon ley de Boyle: V=4, /P (Tyn constantes)
» Segiin ley de Charles V= k, T (P y n constantes)
« Seaim ley de Avogadro ¥ = k; n (Py T constantes)

Luego: V=4knl/P
Si denominamos R a la constante de proporcionalidad es: V=R n T/ P, o bien:

PV nRT | ()

R es una constante universal que es independiente de la naturaleza del gas.
Sien la ecuacion (3) la presion P se expresa en atm, el volumen V en dm3, la temperatura T
en K y la cantidad en moles el valor de R es:

R = 0,082 atm dm3 / K mol

Este valor depende de las unidades utilizadas, pero no de las condiciones experimentales. El
valor de R expresado en unidades del sistema internacional es:

R = §,3! julio/K mel

En general, los gases no cumplen esta ecuacion en cualquier condicion de Py T, sino que
sOlo lo hacen a presiones bajas y a temperaturas relativamente altas. IPor esta razon, esta ecua-
¢ién se denomina ecuacion general del gas ideal, debido a que solo se cumple exactamente para
una sustancia gaseosa "ideal".

306

Capitulo 8




Un gas ideal es una sustancia gaseosa cuyo comportamiento obedece esirictamente
la ecuacion general del gas ideal bajo cualquier condicion de presion y temperatura GAS IDEAL

) PV
De laecuacion (3)es ; — = nR
T
Sise produce la transformacién de un gas ideal desde un estado 1 a un estado 2, sin que cam-
bie la cantidad de gas, el producto nR es constante y por lo tanto podemos escribir:

B A

L5

(4)

Esta ecuacion nos permite calcular cualquiera de las variables en un estado determinado,
conocidas las demds, si la cantidad de £as no cambia.

Ejemplo 9,2
Una muestra de 1,56 g de un gas ideal ocupa un volumen de 1,00 L a 27.0°C y 912 mmHg.
Calcular:

a} la masa molar del gas.

b) a qué temperatura ocupard un volumen de 2,00 L a 0,750 atm.

¢) el volumen que ocupa a 273 K y 1,00 atm,

Resolucion

Datos Incognitas
mgas=156g a) M
V=100L b) T
T=270+273)K=300K JAY

P=912/760 atm = 1,20 atm

a) Como la masa molar esta relacionada con la cantidad (n), despejamos ésta de la

ecuacion (3) y obtenemos:
PV

RT

n

Reemplazando por los datos del problema en las unidades correspondientes:

_ 1,20 atm x 1,00 dm?
{0,082atm dm*/K mol) 300K

= 10,0488 mol

Teniendo en cuenta que n = m/M, es M = m/n, y:
M=1,56 3/0,0488 mol = 32,0 g/mol
M =32,0 g/mol
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La densidad de un gas depende
de las condiciones de presion y
temperatura en que se mide

b) Para calcular esta temperatura es conveniente aplicar 1a ecuacion (4).

P] V! _ PZVQ
N

ConP;=120atm, V,=100L, T, =300K,V,=200LyP,= 0,750 atm.
Si despejamos T, y reemplazamos por los valores dados, obtenemos:
PV, 0,750atm x 2,00L x 300K

= =375K
PV, 1,20atm x1,00L.

1

T, = (375 -273) °C = 102°C

¢y De la ecuacion (4) despejamos V, y obtenemos:

PV,T
v o112

27 o
IIPZ
con P = 1,20 atm, Vi=100L T, = 300K, T,=273KyP; = 1,00 atm.
Reemplazando por dichos valores resulta:

_PVyT, _120atm x 1.00L x 273K _ | 05 1

\
17 P, 300K x 1,00atm

V,=1,092L

Densidad de un gas

La densidad de un gas (p) puede calcularse efectuando el cociente entre la masa del gas (m)
el vplumen del recipiente (V) que lo contiene.

m
p=—"10)
R

La unidad de densidad mas frecuentemente utilizada para gases €s g/dm3.

A partir de 1a ecuacion general del gas ideal se puede obtener una expresion para calcular la
densidad de un gas, conocidas las condiciones de presion y de temperatura. Sabiendo que la
cantidad en moles de una sustancia de masa molar M puede calcularse mediante la expresion.
n=m/M , si reemplazamos en la ecuacion general del gas ideal (3), obtenemos:

PM
pv = M RT v P =1 RT Luego: |[p= —
M v RT

(6)
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Si el gas se halla en un recipiente rigido, como el volumen es constante yp =m/V, silamasa
no varia la densidad no cambia aunque se modifique la temperatura.

La ecuacion anterior es valida si nuestro sistema est3 formado por un tnico gas. Para calcu-
lar la densidad de una mezcla gaseosa empleamos;

et meccl
p n;ezcia _ s clia (7)
I mezela
Ejemplo 9.3

Calcular la densidad del oxigeno a 25,0°C y 0,750 atm.

Resolucion

Como no conocemos ni la masa de gas ni el volumen que ocupa, para calcular su densidad
aplicamos la ecuacién (6), sabiendo que la masa molar del oxigeno es 32,0 g/mol:

P 0.750atm x 32.0 g/mot

p = = 3 =1{,982 g:’dm3

RT (0,082 aim dm* /Kmol ) 298 K

p = 0,982 g/dm3

Ejemplo 9.4
Un recipiente rigido de 500 ¢cm3 contiene 0,573 g de una sustancia gaseosa a 760 mmHg
v 25,0°C.

a) Calcular la densidad del gas en esas condiciones de presion y temperatura,

b) Indicar qué ocurre con el valor de la densidad del gas si se aumenta la temperatura

hasta duplicar el valor inicial.
¢) Determinar la masa molar del gas.

Resolucion

Datos Incognitas
mgas =0,573 g ap

V = 0,500 dm3 b)p
T=(250+273)K=298 K c) M

a) Para calcular la densidad del gas, como conocemos la masa y el volumen que ocupa en las
condiciones de presion y temperatura dadas, aplicamos la ecuacién (5):

0,573 _
p- =8 | 46 osdm’
Vo 0,500dm’

b) Como el gas se encuenira en un recipiente rigido, al aumentar la temperatura ¢l volumen
no cambia y como tampoco se modificé la masa del gas, la densidad que es el cociente
entre estas dos variables, permanece constante.
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¢) Una manera directa de calcular la masa molar de un gas es mediante la ecuacion (3) en la
que reemplazamos n por m/M:

m mRT
PV =—RT,dedonde M = ——
M PV

Si reemplazamos cn esta ecuacion los datos del problema obtenemos:

0,573 g x 0,082 atm din’ x 298K

M 3
1 atm x 0,500 dm” K mol

= 28,0 g/mol

M =28,0 g/mol
Volumen molar

Para expresar el volumen molar de una sustancia gascosa debemos indi-car las condiciones
de presién y temperatura.

Para las sustancias gaseosas, el valor del volumen molar (Vypa0°Cy latmse puede cal-
cular facilmente mediante la ecuacién general del gas ideal, despejando de (3}

B nRT B | mol = t_l,(}S?_atmde x 273K

3
- T
m = .-2,4 dm

P Kmeol = laim

De acuerdo con la ley de Avogadro, en iguales condiciones de presién y temperatura, un mol
de moléculas de cualquier sustancia gaseosa ocupa el mismo volumen. Por consiguiente, el V|
es el mismo para cualquier gas ideal, en las mismas condiciones de Py T.

En la Tabla 9.1 se muestran datos de volumen molar y densidad de tres gases, medidos a 0 °C
y 1 atm.

ameniaco (NH;) | nitrégeno (N;) | oxigeno (O:‘
TyP 0°Cy1atm 0°Cylam 0°C vy 1atm
masa maolar 17,0 g/mol 28,0 g/mol 32,0 g/mol
volumen molar 224 dm’ 22,4 dm’ 22 4 dm’
densidad 0,739 g/dm’ 1,25 g/dm’ 1,43 gidm®

Tabla 9.1: Volumen molar y densidad de los gases NHz, Nz y O

Como podemos observar el volumen molar es el mismo para los tres gases, mientras que la
densidad aumenta con la masa molar del gas.
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EL EFECTO INVERNADERO

]

Frecuentemente hemos oido hablar del efecto invernadero,
como un fendmeno que tiene que ver con el aumento de la tempe-
ratura terrestre. Pero, en primer lugar (sabemos realmente qué cs
un invernadero?

Un invernadero es un lugar cerrado con paneles de material trans-
parenie como vidrio o polietileno, donde se colocan las plantas para
protegerlas del frio invernal. El material transparente deja pasar la iz
visible proveniente del sol, calentando los objetos del interior que son
esencialmente plantas. Las plantas absorben el calor del sol y luego
lo ceden en forma de radiacion infrarroja. Al cabo de cierto tiem-
po se alcanza el equilibrio térmico, a mayor temperatura que los
objetos situados al aire libre. Esto se
debe a que s6lo una pequefia parte de
la radiacion infrarroja que emiten los .
objetos del interior del invernadero, ,
logra atravesar el cristal de vidrio. El ‘ ‘ i
resto de la radiacién se va acumulan- e
do en el interior elevando la tempera-
tura del ambiente. Este fendmeno por
el cual la acumulacién de radiacion infrarroja aumenta la tempera-
tura del interior del recinto, se conoce como efecto invernadero.

;Tendra que ver esto con la temperatura de la Tierra? Nuestro
planeta recibe !a radiacion proveniente del sol, de la cual una buena

un invernadero

4. MEZCLAS DE GASES

barte es absorbida por la tierra y los océanos. La mayor parte de esa
energia absorbida es emitida por la tierra como radiacian infrarroja.
Algunos de los gases presentes en la atmosfera, como el vapor de
agua, el metano y especialmente el diéxido de carbono, denonina-
dos gases de invernadero, absorben este tipo de radiacion. En otras
palabras, estos gases actiuan como el cristal del invernadero, impi-
diendo que gran parte de la radiacién infrarroja emitida abandone
la superficie de ia Tierra.

La acumulacion de CO; en la atmésfera es debida principal-
mente al consumo de combustibles fosiles (petroleo y carbon) que
utilizan diartamente autos, aviones y plantas industriales. Es por
ello que resulta imperioso limitar las emisiones de CO, a la atmos-
fera. El proceso de reemplazo de combustibles requiere un enorme
esfuerzo de investigacion y desarrollo,

Gases de invernadero
Vapor de agua: Es un componente natural del aire y se produce
por los procesos de evaporacién del agua liquida.
Metano: Se produce por la descomposicion anaerdbica de ciertas
plantas y algas en aguas estancadas Y €N pantanos.
Dijxido de carbono: Es un componente natural del aire. Es pro-
ducido por la respiracion y por los procesos de combustion de
malteriales organicos.

Las moléculas de un gas ideal se mueven independientemente unas de otras. Esto signifi-
€a que en una mezcla de gases que se comporta idealmente, podemos esperar que cada gas
que compone la mezcla ¢jerza presion independientemente de la presencia de los demds

gases.

Supongamos que disponemos de dos recipientes idénticos, que contienen distintas cantida-
des de dos gases A y B, a 1a misma temperatura; cl gas A ejerce una presion de 2 atm y el B una

presion de 4 atm.

Si mezclamos ambos gases en un tercer recipiente de igual volumen que los anteriores ya
la misma temperatura, la presion ejercida por la mezcla es de 6 atm. A continuacion se muestra

un esquemna submicroscdpico:
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'PRESION PARCIAL

Py= 2 atm VT
constantes

De esta experiencia podemos concluir que:

+ Cada gas gjerce en la mezcla una presion igual a la que ejerceria si ocupara el mismo volu-
men que la mezcla a la misma temperatura. La presion que ejerce cada gas en la mezela
(pa ¥ Pp) e conoce como presion parcial del gas:

R7 R¥

P =Hy ——

% Py

« La presion total (P) ejercida por la mezcla gaseosa es igual a la suma de las presiones par-
ciales de los gases en la mezcla (ley de Dalton):

py =y

FPr=ps*pg
Generalizando este resultado para una mezcla de A,B,C,...N componentes gascosos s:
Pr=py*pgtpct - *Pn

Esta es la expresion matematica de la ley de las presiones parciales de Dalton.

Si V es el volumen ocupado por la mezcla de gases a la temperatura T, para cada gas se verifica:
pa V=n,RT pg V =ngRT py V= 0yRT
§j sumamos miembro a miembro las ecuaciones anteriores y sacamos factor comun, obtenemos:
(pp+PptPc .- T p)V=(ns tngtoe ..+ ny) RT, es decir:

PiV=nRRT (8)
Psta es la ecuacién general para una mezcla de gases 1deales.

Para un componente cualquiera "i" de una mezcla gaseosa €s: p; V=mnRT
S efectuamos el cociente entre esta ecuacién y la ecuacion (8) obtenemos:
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Y o RT

, dcdonde LIS
P,V n.RT P, nr

Ei caciente ny/ny se denomina fraccion molar del €as i en la mezcla (x;), von la cual resuita:
p;=xFp (9

Esta ecuacion nos permite catcular la presion parcial p; de un gas en una mezcia gaseosa,
conociendo su fraccion molar y la presién total.

Ejemplo 9.5

Un recipiente rigido de 3,50 dm? contiene C0; (g) a 30,0°C y 1900 mmHg, Se agregan 28,2 g
de un gas de formula X0, manteniendo la temperatura, y se observa que la presion aumen-
ta a 5,00 atm. Calcular:

a) la cantidad de gas que hay en el sistema final.

b) la presion parcial que ejerce el gas X0, en la mezela.

¢) la masa molar del gas X0;.

d) Ia densidad de la mezcla en las condiciones finales,

Explicar qué ecurre con la presion parcial de CO, si se agrega a la mezcla 1,00 mol de helio
a la misma temperatura. Dato M(Ooz) =44 g/ mol

Resolucion
a) Como tenemos todos los datos, podemos caleular Ia cantidad de gas en la mezcla, despe-
Jjando ny de la ecuacidn general para una mezcla de gases (8):

_ PV S aim x3,50dm® K mol
RT 0,082 atm dm®303 K

oy = 0,704 mol

iy = 0,704 mol

b) Para calcular la presion parcial que ejerce el gas XOjy en la mezcla, aplicamos la ecua-
cion del gas ideal (3) para este gas:
RT
Pxo, =0y,
X0, = fxo, 7y

Para aplicar esta ecuacién debemos calcular previamente n XOj3. Como tenemos los moles
que hay en la mezcla, podemos calcular g, segin: fixp, = Dy - g,

De (1) 1900 mm Hg = 2,50 atm. La cantidad de CO; es:

P,V 2,50 % 3,50
o0 _ - -~ mol =0,352 mol

¢ = =
T ORT T 0082 %303
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5. GASES REALES

01 100 200 Platm)

Factor de compresibilidad

Luego: n,, = (0,704 - 0,352) mol = 0,352 mol
Si reemplazamos este valor en la ecuacion, obtenemos:

0,082 x 303

Pyo. = 0.352 atm = 2,50 aun
w 3.50
Pxo,= 2,50 atm
¢) Como m m 282¢
n = . ., eS8 M= - . [ = 8()! 1 u;’n’lol
0y Nyo, 0.352 mo! z

M = 80,1 g/mol
d) Para calcular la densidad de la mezcla gaseosa aplicamos la ecuacidn (7):

o mezcla — masamezcla  Meg, + Myg, 0352 x 44 + 282¢ 9.5 oidm’
= = 5 - _ 3 e g3
V mcezcla 3,50 dm 3.50dm

p mezela = 12,5 g/dm3

Como la presion parcial es la presion que ejerceria el gas si estuviera solo ocupando el
mismo volumen, la p,., no cambia por el agregado de otro gas.

En general, podemos considerar que los gases, salvo en condiciones de presiones elevadas
y temperaturas muy bajas, tienen un comportamiento bastante aproximado al de un gas ideal. A
presiones altas y bajas temperaturas, las moléculas de gas estdn mas cerca unas de otras, de
modo que en los gases reales se manifiestan fuerzas de atraccion entre ellas, impidiendo su libre
movimiento, Esto hace que se produzcan desviaciones respecto del comportamiento ideal, y en
estos casos deben aplicarse correcciones a la ecuacion general del gas ideal.

A los efectos de analizar esas desviaciones, definimos el factor de compresibilidad (f.c.)
para un mol de gas: f.c. = PV/RT. El factor de compresibilidad para el gas ideal es igual a 1,
mientras que para un gas real es distinto de 1 y es una medida de la desviacién que presenta del
comportamiento ideal. En la Figura de la izquierda se representa el factor de compresibilidad
para un mol de diversos gases, a la temperatura constante de 273 K, en funcién de la presion. A
presiones bajas (menores que 1 atm) los factores de compresibilidad de los tres gases tien-den a
la unidad, es decir se acercan al comportamiento ideal.

« Los gases reales muestran marcadas desviaciones respecto de la idealidad, especialmente
a altas presiones y bajas temperaturas.

» La magnitud de estas desviaciones, a diferencia del gas ideal, depende de la naturaleza del gas.

« El comportamiento de los gases reales se acerca a la idealidad a presiones bajas y tempe-
raturas moderadamente altas.
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Estas desviaciones que experimentan los gases reales se deben a que entre sus moléculas se
ejercen fuerzas de atraccion, las fuerzas intermoleculares {London, dipolares, enlace de
hidrégeno). Cuando se aumenta la presién, las moléculas del gas son obligadas a acercar-se,
intensificandose las fuerzas de atraccion, disminuyendo atin més el volumen y por lo tanto el
factor de compresibilidad. Estas fuerzas de atraccién son mas efectivas a bajas temperaturas,
debido a que las moléculas se mueven mds lentamente ¥ €n consecuencia interactian durante
mayor tiempo.

En condiciones de bajas presiones, las moléculas del gas estin lo suficientemente separa-
das como para considerar que las atracciones entre ellas son despreciables. A temperaturas rela-
tivamente altas, el movimiento molecular es mayor que a temperaturas bajas y en consecuencia
disminuye la fuerza de atraccién entre las moléculas,

La ecuacién de Van der Waals

El fisico holandés J. D. Van der Waals desarrolld en 1873 una ecuacion de estado para los
gases reales, basandose en las fuerzas de atraccion entre las moléculas y sus voldmenes apre-
ciables. La idea es conservar la forma de la ecuacion del gas ideal PV'= nRT, teniendo en cuen-
ta los efectos mencionados sobre la presion y el volumen,

« Correccion de la presién

Consideremos una molécula A en el interior de un gas, que se halla rodeada por otras molé-
culas igualmente distribuidas en todas direcciones, de modo que no ejercen una fuerza de atrac-
cién resultante sobre A.

Fuerza neta ejercida sobre.la molécula A en el interior y sobre la pared del recipiente.

A medida que la molécula A se acerca a la pared del recipiente, aparece una fuerza neta
sobre ella. Cuando la molécula A choca con la pared contribuye a la presion que ejerce el gas.
Las moléculas vecinas ejercen sobre clla fuerzas de atraccion que tienden a separarla de la
pared. El resultado neto es que la presién real medida (Pp) es menor que la presién que gjerce-
ria un gas ideal (Pig). Es necesario sumar un término de correccién C a la presion real para obte-
ner la presion ideal: Pig=P,+C
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Fl término de correccion C, que debe expresarse en unidades de presion, es de la forma:

o\
C=yg|—
(V)

donde a es una constante de proporcionalidad propia de cada gas, que tiene en cuenta el efecto
de la atraccién molecular. Reemplazando:

2
_ n
Pr'd —P’_+a ?’ (10}

« Correccion del volumen

Debido a que las moléculas del gas real tienen volumen apreciable, se reduce el espacio
vacio disponible en que pueden moverse.

Para aplicar la ecuacion del gas ideal a un gas real, llamemos V, al volumen del recipiente
que contiene al gas, y V4 al volumen que colocamos en 1a ecuacion del gas ideal. El volumen
V4 es menor que el volumen V, debido al volumen efectivo ocupado per las moléculas del gas
real. Para calcular Vi, debemos restar a V. ¢l volumen ocupade por las moléculas. Este volu-
men depende de la naturaleza del gas y debe ser proporcional al nimero de moléculas. El fac-
tor de correccion por cada mol de moléculas se denomina covolumen y se simboliza con la letra
b. Para 1 moles de gas real, resulta:

Vy=V,-nb (1)

1

Si ahora reemplazamos (10) y (11) en la ecuacién de los gases ideales:

Py Vig = nRT

2

i
(Pr +a VZ) (Vr -mnb) =nRT
La ecuacion de Van der Waals para n moles de gas resulta entonces:
2

P+a lVZ_ (V—nb):nRT

Donde P es la presion del gas, V es el volumen del recipiente y 2 ¥ b son constantes carac-
teristicas de cada gas.
En esta ecuacion, es claro que si ¢ = b = 0, obtenemos la ecuacion del gas ideal PV = nRT.
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La ecuacion virial

Como hemos visto, la ecuacién de Van der Waals concuerda en gran medida con los hechos
experimentales. Esto nos indica que la existencia de fuerzas intermoleculares y del tamaifio apre-
ciable de fas moléculas de los gases reales usadas en la deduccidn de dicha ecuacion es correc-
ta. Sin embargo, {a ecuacion tiene desviaciones del comportamiento real que se manifiestan
sobre todo a altas temperaturas. Por esta razén se propusieron numerosas ecuaciones de estado,
aplicando factores empiricos de correccidn a la ecuacion de los gases ideales, que representan
el volumen real de las moléculas y su atraccion mutua.

Una de {as mejores aproximaciones fue la ecuacion propuesta por H. K. Onanes en 1901,
conocida como ecuacion virial (fuerza en griego). Es una ecuacion muy general y tiene la forma:

Prmkru+ 2
= +A—A—— — e
" AT

Donde los coeficientes B, C, etc. denominados coeficientes viriales, dependen de la tempe-
ratura e incluyen las fuerzas de atraccion intermoleculares y el volumen real de las moléculas.

SiB =C = =0, esta ecuacién se convierte en PV = nRT, y coincide con la del gas ideal.
Esta ecuacién es la aproximacion mas completa para describir el comportamiento real. En efec-
to, tomando un numero suficiente de términos, es posible lograr una buena concordancia entre
los valores de presién experimentales y los calculados.

E! Comportamiento de los Gases
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EJERCICIOS

1_ Dadas las siguientes afirmaciones indicar si son verdaderas o falsas
a) Las sustancias gaseosas ocupan todo el volumen del recipiente que las contiene
b) Para describir el estado de una determinada cantidad de un gas, es suficiente conocer su presion y temperatura
¢) En condiciones de presién y temperatura ambiente la densidad de los gases es mayor que la de los liquidos o los solidos
d) La presion que ejerce un gas en un recipiente se debe al choque entre sus moléculas

2 Explicar, de acuerdo con la teoria cinética, qué ocurre con la presion que ejerce cierta masa de gas, cuando se aumenta la temperatu-
ra, si el gas:
a) se halla en un recipiente rigido
b) estd en un recipiente con tapa movil

3 Un locutor de radio anuncio que la presion atmosferica era 1009 hPa. Calcular dicho valor en mmIHg y en atm,

4_ Los puntos de fusion y de ebullicién a presion normal del alcohol etilico son -115°C y 78,0°C respectivamente. Expresar ambos
valores en Kelvin,

5 _E! pentano es un hidrocarburo que se halla en el petroleo. A presion normal es un liquido que hierve a 309 K y solidifica a 143 K.
Expresar ambas temperaturas en grados Celsius.

6_ Indicar si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas.
a) Para una cantidad fija de gas mantenida a temperatura constante, la relacion P/V es constante.
b) Si se calienta una cantidad fija de gas contenida en un recipiente rigido, aumenta la presion que ejerce.
¢) El volumen que ocupa una cantidad fija de gas mantenida a presion constante, s directamente proporcional a su tempera-
tura expresada en °C.
d) A bajas presiones y temperaturas relativamente altas, los gases se comportan idealmente.

7_ Cierta masa de gas ocupa un determinado volumen a 0 °C y 1 atm. Calcular:
a) a qué temperatura debe calentarse para duplicar su volumen a presion constante
b) la presion que ejerce si se duplica el volumen manteniendo la temperatura

8 FEl amoniaco es un gas incoloro de olor picante, de multiples aplicaciones industriales. Una cantidad de amoniaco ocupa un volumen de
20,0 dm3 a 27,0°C y 1520 mmHg. ;Qué volumen ocupard a 0 °C 'y 1 atm?

9 En un recipiente de 10,0 L provisto de un émbolo movil a 27,0°C, se halla cierta cantidad de gas. Calcular la variacion de volumen
que se producira si se triplica dicha temperatura, a presion constante.

10_ Algunos envases de aerosol pueden explotar si su temperatura excede los 50,0°C. 8i un envase de aerosol soporta una
presion de 2229 hPa a 25°C, determinar la presién méxima que puede soportar sin que explote.
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11_ Indicar si las siguientes proposiciones son verdaderas o falsas:
a) El valor de la constante R del gas ideal es independiente de la naturaleza del gas
b) El valor de la constante R depende de las condiciones de Py T
¢) Un mol de moléculas de agua a 0 °C y 1 atm, ocupa 22,4 L
d) El volumen molar de una sustancia depende tinicamente de su estado de agregacion

e) El volumen molar es el volumen que ocupan 6,02 x 1023 moléculas de cualquier sustancia molecular, en determinadas condi-
cionesde Py T

f) Un mol de moléculas de H,O (1) contiene el mismo nimero de moléculas que un mol de moléculas de CH,(g)

12_ Los esquemas siguientes representan dos recipientes (1 y 2) de igual volumen, que contienen infimas porciones de gas F, y de gas
Cl, respectivamente, a la misma temperatura.

oRoN
8

CS)ODCSD

8 &

1
QO moléculas del gas F, @@ moléculas del gas Cl,

a) Comparar sus presiones b) Comparar sus densidades

13_ Dos recipientes cerrados de igual volumen contienen CHy () y O, (g) respectivamente, en iguales condiciones de presion y temperatura.
Calcular:

a) el cociente entre las cantidades de moléculas de CH;yde O,
b) el cociente entre el miumero total de dtomos contenidos en el CHyyenel O,
¢) la relacién entre la masa de O, y la de CH,

14_ La masa de CH, (g} contenida en un recipiente A es doce veces mayor que la de H, (g) contenida en otro recipiente B, en iguales con-
diciones de presién y temperatura. Calcular la relacion entre los volimenes de ambos recipientes,

15_ Una lamparita de luz consiste en una ampolia de vidrio que contiene un filamento de tungsteno y un gas inerte, para atenuar s+
volatilizacion cuando se pone incandescente. Una lamparita, cuya ampolla es de 200 cm?, contiene 4,00 x 10-4 g de argén.
(Cuil es la presion del argdn en la ampolla a 27,0°C?

16_ Un recipiente cerrado de vidrio de 10,0 L, contiene 2,00 moles de moléculas de oxigeno a 38,0°C. Calcular la maxima masa de dicho
gas que puede agregarse a esa temperatura sin que se rompa el recipiente, si éste resiste una presion maxima de 10,2 atm.

17_ Un recipiente de 1000 cm? contiene 1,30 g de un gas a 868 mmHg y 27,0°C. Calcular:
a) la densidad del gas en esas condiciones
b} la masa molar del gas

El Comportamiento de los Guses
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18 Calcular la densidad del SO, (g) a 27,0°C y 1520 hPa.

19 Los esquemas siguientes representan tres recipientes (1,2 y 3) de igual volumen que contienen una minliscula porcién de una mez-
cla de tres gases (X, Y, Z), todos a la misma temperatura.

o)
O ®. 9 o 0 ® o.

0o ° 00 @qg
o YOO ® 'oo
0 oo 0@ 00%p 0

1 2 3
@ noicculs delgas X ) mofécula def gas ¥ ) motésula de! gas Z

a) comparar las presiones parciales del gas X en los recipientes 1y2
b) indicar en cual de los recipientes la presién parcial del gas Y es menor
¢) ¢en qué recipiente la densidad de la mezcla gaseosa es mayor?

20_ Un tubo fluorescente de 1,20 m de largo y 38,0 mm de didmetro interno, contiene 2,96 mg de una mezcla formada por iguales masas
de argdn y neén. Calcular la presion que ejerce la mezcla gaseosa a 25,0°C.

21_ Se colocan 45,0 g de un compuesto gaseoso formado por carbono ¢ hidrégeno que contiene 80,0% de C, en un recipiente rigi-
do a 63,0°C y 523 mmlg de presion. La densidad dei compuesto gaseoso en esas condiciones €s 0,750 g dm-3. Calcular:
a) el volumen del recipiente
b} la masa molar del compuesto
¢) la densidad del compuesto 2 0°C y | atm
d) la presién parcial del compuesto si se agregan 1,50 moles de gas neén a la misma temperatura

22 En la figura se representa un recipiente separado por un tabigue en dos compartimientos iguales (A y B). En el compartimiento A

hay nitrdgeno gaseoso a 1,00 atm. El B contiene gas hidrogeno a 2,00 atm y a {a misma temperatura. Se
levanta el tabique y se produce la mezcla a temperatura constante. Indicar si las siguientes afirmaciones son
verdaderas o falsas: A
a) las presiones parciales de ambos gases son iguales
b) la presion parcial del nitrogeno es la mitad que 1a del hidrogeno
¢) la presion total es 3,00 atm

d) la presion parcial del nitrogeno es el doble que la del hidrogeno
¢) el nimero de moléculas de hidrogeno es el doble que el de nitrogeno

23_ El aire es una mezcla gaseosa formada esencialmente per 75,6% de nitrégeno, 23,1% de oxigeno y 1,30% de argon, todos porcen-
tajes en masa. Teniendo en cuenta que en un recinto de 3,00 m X 4,00 m y 2,00 m de alto hay 28,7 kg de aire a 25,0°C, calcular:
a) la densidad del aire en esas condiciones
b) la presion parcial que ejerce cada gas
¢) la presion total.
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24_ Un recipiente rigido a una temperatura de 15,0°C, contiene 2,00 g de H, (g) y una cierta masa de NH; (g) en la que hay
9,0 x 102! 4tomos de N. La densidad de la mezcla gaseosa en esas condiciones es 0,750 g.dm-3, Calcular:
a} el volumen del recipiente
b} la presion que soporta el recipiente

25_ Un recipiente provisto de un émbolo mévil contiene 28,0 g de N, (g) 2 32,0°C y 1,25 atm. Se agregan 1,50 moles de un gas X, man-
teniendo la temperatura, y el volumen se expande hasta que la presion final es igual a la inicial. Sabiendo que la masa total de la
mezcla gaseosa es 100 g, calcular:

a} cuantos moles de moléculas hay en la mezcla
b) la variacién de volumen producida luego del agregado del gas X,

¢) la masa molar del gas X,
d) la presion parcial del gas X, en la mezcla
e) la densidad de la mezcla gaseosa en las condiciones finales

26_ En un recipiente A de 15,0 L hay 0,500 moles de SO,(g). En ofro recipiente B hay 16,0 g de O,(g) en la2s mismas condiciones de P
y T. Se agrega cierta masa de N,(g) al recipiente A, y se observa que a 30,0°C la presién asciende a 2,50 atm. Caleular:
a) la presion ejercida por el O,(g) en el recipiente B a 30,0 °C
b) la masa de N,(g) agregada

27 _ Se tiene un recipiente A de paredes rigidas y otro B de paredes flexibles, de igual volumen y en las mismas condiciones de presion y
temperatura. En ¢l recipiente A hay CO,(g) y en el B hay NO,(g). En ambos recipicntes se agrega la misma cantidad de un gas iner-
te, sin modificar la temperatura. Indicar si las siguientes proposiciones son comrectas o incorrectas. Justificar las respuestas.

a) la cantidad de €Q,(g) contenida en el recipiente A, es mayor que la cantidad de NO,(g) del B.

b) la presion total que se ejerce en el recipiente A es igual a la del B.

¢) la densidad de la mezcla gaseosa en el recipiente A es menor que la de la mezcla gaseosacnel B,

d) la fraccion molar de NO,(g) en el recipiente B cambia si se agrega mayor cantidad del gas inerte a la misma temperatura.

€) la prosion parcial que ejerce el CO,(g} en el recipiente A no cambia si se agrega mayor cantidad del gas inerte a la misma temperatura,

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

1 AV BV oF @F
2 a) aumenta b) ne cambia
3_ 757 mmHgy 0,996 atm

4 I58Ky351K

5 36°Cy-130°C

El Comportamiento de los Gases 32




1

12_

13

14

15_
17_
18_
19
20

21

22

23

24_

25

26_

27

HF BV oF @V

a)273°C b) 380 mmHg
36,4 dm? 9. 1,80 L
2416 hPa

)V b)F o) F ) F eyv Hv
a) iguales b) p (Cly) =187 p (Fy)
a)l b) 2,5 ) 2,0

V(A)/V (B)=1,50

0,935 mmHg 16 640¢g
a) 1,30 g/dm3 b) 28,0 g/mol
3,90 g/dm3

a) iguales b)2 ¢)3

1,50 mmHg

a) 60,0 L b) 30,0 g/mol ¢) 1,34 g/dm3 d} 523 mmHg
AaF BV oF &F oV
a) 1,18 g/dm3

)
b) p (N} = 0,789 atm p (O,)} = 0,211 atm  p (Ar) = 9,50 = 10-3 atm
¢) P= 1,01 atm

a) 3,00 dm>  b) 7,99 atm
a)2,50  b)30,0dm3 c¢) 48,0 g/mol d) 0,750 atm ) 2,00 g/dm’

a) 0,828 atm b)283 g

a)l by 1 cyl dyC e)C
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Electrolitos fuertes y débiles

. PROPIEDADES COLIGATIVAS
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1. INTRODUCCION

El aire que nos rodea, ¢l agua potable o &l alcohol comun, son sistemas homogéneos. Sin
embargo, no son sustancias puras: el aire es una mezcla de gases, el agua potable contiene sales
disueltas y el alcohol comun es una mezcla de ctanol y una pequefia proporcion de agua.

Las propiedades de estos sistemas con mas de un componente, difieren de las de las sustan-
cias puras. Por ejemplo, si agregamos cloruro de sodio al agua aumenta su temperatura de cbu-
llicién y si agregamos 1,2-etanodiol (etilenglicol)), disminuye su punto de congelamiento (con
ese fin es utilizado en los radiadores de los autos).

Para diferenciar una sustancia pura de un sisterna homogéneo formado por mas de un compo-
nente se determinan algunas de sus propiedades intensivas, como densidad, punto de ebullicion
o de fusion. Supongamos que en un recipiente tenemos 90 g de agua cuyo volumen es 90 cm?,
(p (H,0) = 1,00 g/em3), a los que agregamos 10 g de aziicar. Luego de agitar un tiempo, obser-
vamos que ¢l azicar se disuelve en el agua y obtenemos 100 g de agua azucarada:

En este capitulo estudiaremos las
soluciones, su composicion y sus
propiedades. En particular, solu-
ciones en las que el solvente es
agua y el soluto un solido, un li-
quido o un gas.

90 g agua 10 g nzdcar ' 100 g soluc.
9 cm® 93 cm?
M e
agua solucién

Hemos obtenido un sistema homogéneo formado por dos sustancias: agua y aztcar. Decimos que
se ha formado una solucion (sc) de aziicar en agua. Ei volumen medido de esta solucién es 92,0 cm3,

JRET— s 7 A 2 s

 Esun sistema homogéneo formado por dos 0 més sustancias ';
Las sustancias puras, como por Durante el proceso de disolucién de aziicar en agua, las moléculas de azicar se van distri-
ejemplo el agua, tambien son Sis- buyendo en forma homogénea entre las de agua, como podemos visualizar en la Figura 8.1. Esta
temas homogeéneos, pero a dife- solucién estd formada por moléculas de azicar rodeadas por moléculas de agua.

rencia de las soluciones estan
formados por una unica sustancia.

Estado flnai

@ molécula de azlear O molécula de agua
Fig. 8.1: Representacion esquemalica del proceso de disolucién de azicar en agua.
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A diferencia de las sustancias puras, las soluciones son fraccionables en sus componentes
constitutivos por métodos fisicos comunes, como por ejemplo la destilacion. Si la solucion esta
formada por solo dos componentes, decimos que es una solucién binaria. En estas soluciones
los dos componentes reciben nombres caracteristicos:

» La sustancia disuelta en una solucién liquida se denomina soluto (st} y en general es la que
se halla en menor proporcion.

* La sustancia que disuelve al soluto se llama solvente (sv) y en general es la que se encuen-
tra en mayor proporcion.

Hay una gran variedad de solventes; cuando el solvente es agua se denominan soluciones
acuosas. Enfocaremos nuestra atencion en este tipo de soluciones.
En toda solucién binaria la masa de la solucion es la suma de la masa del soluto y del solvente:

masa de solucién (mg) = masa de soluto {mg,) + masa de solvente(mg,) | (1)

Si se mezclan dos soluciones, o si se agrega solvente a una solucion, en general se produce
una pequefia contraccién del volumen, sin embargo, con fines practicos consideraremos que los
volimenes son aditivos.

Las soluciones pueden clasificarse segun el estado de agregacién en:

* sdlidas: mezcla homogénea de dos o mas metales que constituye una aleacion.
Ejemplos: aceros, bronee, laton, oro blanco.

* liquidas: solidos, liquidos o gases disueltos en liquidos. Por ejemplo: solucion de sal en
agua, alcohol en agua, soda.

* gaseosas: mezcla de gases. Ejemplo: aire.

Densidad de una solucién:

La densidad es una propiedad intensiva que relaciona la masa de un cuerpo con el volumen
que ocupa. La densidad de una solucion es el cociente entre la masa de la misma y el volumen
que ocupa. Es decir:

o=@
P~

A

La unidad de densidad es gicm? = g.om™
En nuestro ejemplo de la solucién de azicar en agua, sabiendo que la masa de la solucién
es My, = 100 g y que el volumen que ocupa es 92,0 cm?, la densidad de 1a solucidn es:

1008
Ty

=1.09 g/em®

Si ef agua es una de las sustan-
cias que componen Ia solticion,
decimos que es el solvente
aunque esté en menor proporcion.

Un gran nimero de reacciones
ocurren en solucion acuosa, en
particular muchos procesos biolo-
gicos y geolbgicos.

Bronce. aleacion de estafio y
cobre

Oro blanco: aleacion de oro
¥ paladio

Cap. 1
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Si el soluto es soluble sus molécu-
fas se mezclan con las del solven-
fe, mientras que si es insoluble,
sus moléculas y las del solvente
quedan separadas, y €l sistema
no es homogéneo, ya que
presenta dos fases.

Cap. 6
\ ;
H
. I~
H-N---H, /H/H H
jat

Enlace de hidrégeno
amonjaco-agua

El proceso de disolucion

El proceso de disolucién de un soluto en un solvente depende de la cantidad y naturaleza del
soluto y del solvente, de a temperatura y, si el soluto es un gas, también de la presion.

Las fuerzas intermoleculares juegan un papel muy importante en ¢l proceso de disolucién de
sustancias moleculares. En efecto, cuando se disuelve un soluto molecular en un solvente, debe-
mos tener en cuenta tres tipos de interacciones: solute-soluto, solvente-solvente y soluto-solvente.
Fl balance entre estas fuerzas de interaccién determina solubilidades muy distintas para las sus-
tancias. El proceso de disolucién de un seluto molecular en un solvente consiste, a nivel
molecular, en la mezcla de sus moléculas con las del solvente. Un soluto s¢ disuelve en un
solvente cuando las fuerzas de atraccién entre las moléculas del soluto y las del solvente
(soluto-solvente), son similares o més intensas que las que actian entre las moléculas del
soluto (soluto-soluto). En este caso el soluto es soluble; en caso contrario, no se disuelve y el
soluto es insoluble. Ambas situaciones se muestran en los siguientes esquemas a nivel molecular:

matécula de sofufo soluble () molécula de soluto insuiubie

(") malécula de soivente () moléculz de solvente

La experiencia nos muestra que, en general, las sustancias polares se disuelven en solventes
polares, y las no polares en solventes no polares. Esta propiedad podemos resumirla citando una
antigua expresion: "lo semejante disuelve lo semejante". Como el agua es una sustancia cuyas
moléculas son polares disuelve, en general, a las sustancias pelares. Por ejemplo, el etanol o la
sacarosa (azicar comin), cuyas moléculas son polares, son sustancias solubles en agua.

Las sustancias cuyas moléculas son no polares practicamente son insolubles en agua, pero
se disuelven en solventes no polares. Por ejemplo, el iodo (I,) o los alcanos, que son sustancias
no polares, son practicamente insolubles en agua, pero solubles en solventes no polares como
el tetracloruro de carbono (CCly).

La interaccion hidrogeno juega un papel preponderante en la solubilidad de muchas sustan-
cias moleculares en agua. Dicha interaccion no sélo ecurre entre las moléculas de agua, sino
que también puede producirse entre las moléculas de un soluto que contenga un atomo de H
unido a dtomos de F, N, O y las de agua. El amoniaco es una sustancia soluble en agua, debido
a que sus moléculas se asocian por enlace de hidrogeno con las moléculas de agua.

La interaccion hidrégeno también explica la solubilidad en agua de sustancias organicas
como alcoholes, aldehidos y cetonas, aminas y éteres de cadenas con pocos dtomos de carbo-
no, como se ha discutido en el Capitulo 7.
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2. CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES

La composicion de una solucién indica cudles son las sustancias que la componen y en qué
cantidades se encuentran. En una solucién de sal en agua, cada porcion contiene sal y agua en
la misma proporcidn. Si agregamos mas agua a esta solucion obtenemos otra solucion con los
mismos componentes pero con menor propercion de sal que la original.

Consideremos dos soluciones de cloruro de sodio en agua con distinta composicidn, La

solucion 1 contiene 10 g de sal (st) disueltos en 90 g de agua {sv}, mientras que la solucién 11
contiene 15 g de sal disueltos en 1835 g de agua.

SOLUCION | SOLUCION II

185 g sv

/15 st

90 g sv
oo _H{ma 0y <m, -

2
100 g sc 00gsc

10 g st/90 g sv 15 g st/185 g sv
10 g st/100 g sc cm=c 15 g st/200 g sc

7,5gst/100 g sc

La masa de soiuto de la solucion I (10 g}, es menor que la de la solucion I (15 g). No obs-
tante, si la referimos a la misma cantidad de solucidn {100 g), la primera contiene mayor can-
tidad de sohito {10 g) que la segunda (7,5 g). Es decir, el soluto se halla en mayor proporcién
en la solucton 1.

La relacién entre la cantidad de soluto disuelta y la cantidad de solvente o entre la cantidad de
solute y la de solucidn, es una propiedad intensiva que se denomina concentracion de la solucién.

Las propiedades de una solucién dependen esencialmente de su concentracion. Por ejemplo,
si tenemos distintas soluciones de cloruro de sodio en agua, se verifica experimentalmente que
la de mayor concentracién (mas salada) tiene mayor punto de ebullicion.

Para comparar la proporcion de
soluto que hay en ambas solucio-
nes debemos referirnos a la
misma canfidad de solucion

{100 g en nuestro ejemplo).

Para ello efectuamos ef cociente
enlre la masa de solufo disuelta y
la masa de solucién y luego Ia
referimos a 100 g de solucion.

Las soluciones
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Formas de expresar la concentracion

Hay diversas maneras de expresar la concentracién de una solucién, cuyas unidades depen-
den de las unidades del soluto, del solvente o de la solucién. A continuacion definiremos las uti-
lizadas mas frecuentemente, y mostraremos cdmo se calcula la concentracion de las soluciones.

- Porcentaje masa/masa (% m/m)
Indica la masa de soluto {expresada en gramos) gue estd disuelta por cada 100 gramos de
solucion (% m/m = g st/100 g sc). Por ejemplo, una solucién de HCI 10% m/m contiene
10 g de HCI disueltos cada 100 g de solucién (10 g HCI/100 g sc).

Ejemplo 8.1
Se prepara una sotucion disolviendo 50 g de KCl en 450 g de agua. Calcular la concentracion
de la solucion expresada en porcentaje masa/masa.

. m
Yo i/ m =—2 x 100
‘ i, Datos Incognita
% m/m = g st/100 g sc

my=30g

m,, =450 g
La IUPAC sugiere utilizar, en lugar Resolucién
de %m/m, la fraccién masica. Para saber cuantos gramos de soluto hay disueltos cada 100 g de solucién, primero debemos
Para un componente x de una calcular la masa de solucién. Teniendo en cuenta (1) es:
mezcla, la fraccién mésica se defi- m,=my+tm,=50g+450g=500g
ne mediante la expresion: En estos 500 g de solucidén hay 50 g de soluto, luego planteamos:

w,=m./ 2 m, .
tod 500 gsc----r---- contienen---------- 50 g st
) 50x100
100gsc----u-nn- contienen --------- X = gst =10gst
500

Por lo tanto, la concentracidén de esta solucidon es 10 % m/m.

Si observamos la expresion de x utilizada en el calculo, vemos que 50 es la masa de soluto
y 500 es la masa de solucién. Es decir, el % m/m puede calcularse directamente median-
te la férmula que aparece recuadrada a la fzquierda.

« Porcentaje masa/volumen (% m/V)
Expresa la masa de soluto en gramos que hay disueltos por cada 100 ¢cm? de solucién
(g st/100 cm? sc). Por ejemplo, una solucion de sacarosa 5 % m/V, contiene 5 gramos de
sacarosa disueltos en cada 100 cm3 de solucidn.
Para transformar unidades de concentracidon dadas en % m/m a % m/V, es necesario conocer
la densidad de Ia solucion.
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Ejemplo 8.2

Se prepara una solucién disolviendo 94 g de NaOH en 106 g de agua. La densidad de 1a
solucién obtenida es 1,50 g/em3. Calcular la concentracion de la solucién expresada
como % m/m y como % m/V.

Resolucion
m,, =% g+106 g=200¢g

100g x 94 g
X=-——
200g

47g

La concentracion de [a solucidn es 47 % m/m.

Para calcular qué volumen ocupan los 200 g de solucién, utilizamos la densidad y lo
despejamos de la ecuacidn (2):

m 200
Vg™ g _-13333 o’

Pee 150 giem
Luego,
133,33 CM3 §C —-—— e mmmememmmaoaos 94 g st

94 gx 100 cm?
100em> §¢  mewec oo - 22 Ex e c;n = O’Sgt
133,33¢cm

Por lo tanto esta solucion es 70,5 % m/¥.
El % m/¥ puede también calcularse directamente mediante la férmula de 1a derecha.

. Porcentaje volumen/volumen (% V/¥)

Cuando tanto el solute como el solvente de una selucién son ligquidos, la concentracion
de la solucion suele expresarse mediante el volumen en cm3 de soluto disuelios por cada
100 cm? de solucion, Por ejemplo, una solucion de alcohol en agua 10% V7V, significa que
cada 100 cm3 de solucion contiene disueltos 10 cm?3 de alcohol.

Generalmente la graduacién alcoholica de las bebidas se expresa en % ¥/V. Por ejemplo
un vino cuya graduacion alcoholica es 13°, tiene 13 cm3 de alcohol en 100 cm3 de vino.

b4

Ejemplo 8.3
Se prepara una solucion disolviendo 15 cm? de alcohol en 285 cm3 de agua, Calcular el % V7V,

Resohucion
Si consideramos que los volumenes son aditivos, tenemos:
ve.= 15 cm? + 285 em3 = 300 cm3

%% mf¥V =

___E';S_!,,_hx 100

Ve (6»73 )
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Luego:

300 cm3 se mmn--mm e 13 cm3 st
3 3
15
100cm? s¢ —commomemmeemeenaaan X = X IOO}cm = 5,00 em’
300 e

La concentracion de la solucion es 5,00 % V/V.

El % F/V puede también calcularse directamente mediante la formula de la izquierda.
Existen otras formas de expresar la concentracion de una solucion, muy utilizadas en los
Vet (cm} ) laboratorios v en los calculos quimicos, por lo cual se las suelen denominar formas quimicas de

Voo _m_,’} = 100 expresar la concentracion. Ellas son: molaridad, molalidad y fraccion moelar.
sl

» Molaridad (M)

La molaridad expresa la cantidad de soluto que hay disuelta por cada dm? de solucién. Se
simboliza con la letra M mayuscula y su unidad es mol/dm?.

M = moles de st/dm?3 sc

Por ejemplo, una solucion de acido sulfirico (H,50, ) 2,00 molar (2,00 M) contiene 2,00 moles
de acido por cada dm3 de solucion.
La cantidad de soluto (ny) correspondiente a una masa m de soluto (m) se puede cal-

La molaridad es fa unidad mas cular mediante su masa molar (Af), segin:

utilizada en los céiculos quimicos,
aunque tiene el inconveniente de g = my /M
que su valor varia con la tempera-
tura, debido al cambio que experi-
menta el volumen de la solucién

con la temperatura. No obstante,

el efecto es pequefio y en general
no se tiene en cuenta. m, =n, x M =200 mol x 98 g/mol = 196 2

Si el soluto esta disuelto en cierto volumen de solucion (V.), expresado en dm?, ¢l cocien-
te n,/ V.. es la cantidad de soluto en moles por dm?, que por definicion es la molaridad.
La masa de soluto que contiene una solucion 2,00 M de 4cido sulfirico (H,S0,) de masa
molar M = 98,0 g/mol, es:

Por lo tanto, una solucion 2,00 M de H,SO, contiene 196 g de écido por cada dm?3 de solucion.

Ejemplo 8.4

Se prepara una solucién disolviendo 60,0 g de CaCl, en agua obteniéndose 750 cm? de solu-
cién. Calcular la molaridad (M). Dato: M (CaCl,) = 111 g/mol.

Resolucidn
Primero es necesario calcular los gramos de soluto disueltos en 1000 cm?3 de solucién:

750 cm3 8¢ ------m - me e 60,0 g st
3
1000 cm? S -~ --=====2=xemne X = 1000 cm ><630,0g =80,0gstL
750 cm’
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Nuestra solucion tiene 80,0 g de st en 1,00 dm3 de sc. Para expresar la concentracién en mola-
ridad (M) debemos transformar los gramos de soluto en moles mediante su masa molar (M},
segun:

N =My F M =800g/ 111 ¢ x mol =¢,721 moles

Como esos moles de soluto estin en 1,00 dm3 de solucién, resulta ser una solucién 0,721 M,
La molaridad también puede calcularse mediante la formula de la derecha.

-1
M :M =0,721 mo; =0,721M
0,750 dm m Molaridad

* Molalidad (m)

Es la cantidad de soluto, en moles, que hay disuelta en un kilogramo de solvente (ny/kg,).
Se simboliza con la letra m mintscula y su unidad es mol/kg.

m = moles de st/ kg sv

Una solucién de HNO3 0,100 molal (0,100 m) contiene 0.100 mol de 4cido por cada
kg de solvente. Como la masa molar del HNO; es 63,0 g/mol, Ia solucién 0,100 m m=
contiene 0,100 mol x 63 g/mol = 6 30 g de este acido, por cada kg de solvente. g, (kg)
En cualquier solucién, el cociente entre la cantidad er moles de soluto (n,) v la masa de molalidad
solvente (m,) expresada en kg es por definicion la molalidad. Esta expresion se muestra

en la formula de la derecha.

La molalidad es independiente de la temperatura, dado que esté referida a la masa del sol-

vente ¥ no al volumen.

nj‘l

Ejemplo 8.5
Calcular la molalidad (m) de una solucion de KCl que contiene 9,00 g de sten 200 g de
agua. Dato: M (KCl) = 74,6 g/mol.

Resolucion
En un primer paso es necesario calcular los gramos de soluto disueltos en 1000 g (1,00 kg)
de agua:
200 g8y ammm 9,00 g st
9.00g x1000 ¢
1000gsv -------------------- x:‘___:45’0g

200g

Luego convertimos los gramos de soluto en los correspondientes moles:
Ng = my /M =450g /74,6 g mol-! = 0,603 moles

Como estos 0,603 moles de soluto estan en 1,00 kg de solvente, la solucién resulta ser 0,603 m,
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La molalidad también puede calcularse mediante la formula general,

_900g/74,6g % mol !
0,200 kg

m =0,603 molkg

Ejemplo 8.6

Se disuelven 70,0 g de Na,S0O, en agua, obteniéndose 800 g de solucion. Calcular la mola-
lidad (m). Dato: M (Na,SO,) = 142 g/mol

Resolucion

Primero calculamos en cuantos gramos de solvente estan disueltos los 70,0 g de soluto.
Sabemos que:

m. = My + Mg,

por lo tanto: mg, = Mg, - My = 800 g sc - 70,0 gst= 730 g sv
A continuacion calculamos los gramos de soluto disueltos en 1000 g (1,00 kg) de solvente, segun:

_70,0gx 1000 g
730

1000 gsv--=--=~=r-----====-~"- X =959pst

Finalmente convertimos los gramos de soluto en moles:

ng=m/M=959g/142 ¢ mol-! = 0,675 moles

La solucién tiene 0,675 moles de st disueltos en 1,00 kg de solvente, por lo tanto es una
solucion 0,675 m.

Podemos también calcularla empleando la formula general:

700 2/142 ¢ X mol '
_T00g/142g xmol - C,g mel

m
0.730 kg kg

Ejemplo 8.7

Calcular la molalidad de una solucién que contiene 0,850 moles de sacarosa (Cy;Hy01y)
en 695 cm3 de solucion (pg. = 1,12 g/cm?3).

Resolucion

Primero debemos calcular, empleando el dato de densidad, 1a masa de la solucion. De la
ecuacion {2) es:

= [’ B . 3 oo 3: 7§
i, =V, X pg — 695¢em x 1,L12giem =778 gsc

332

Capitulo 9




A continuacion caleulamos ia masa de solvente utilizando (1), segiin:
m. =My + mg, entonces: my, = Mg, - My
Como hay disueltos 0,850 moles de sacarosa cuya M = 342 g/mol, la masa de soluto es:
m,, = 0.850 moles x 342 g/mol =291 ¢

por lo tanto: mg, =m,, -m, =778 g-291 g =487 ¢

Finalmente calculamos los moles de seluto disueitos en 1,00 kg de solvente, es decir la
molalidad (m) de la solucidn

487 B8V m--mem e 0,850 moles st
0,850 molesx 1000 g
1000 g sv-=mcmr-mmc e oo - X = =1,75 moles st
487 g

La solucién es 1,75 m. Si empleamos la formula general el resultado es el mismo:

0,850 mol

0487kg ke

mol

« Fraccion molar (x)

Es un numero que indica la relacion entre los moles de soluto o solvente y el nimero total
de moles gue hay en la solucién. Por lo tanto la fraccion molar es un numero que varia
entre cera y uno (0 <x < 1).
o 4]

La suma de las fracciones molares del soluto x, v del solvente x, es igual a uno. == e 18
S
Bg Ngy Mo + Hgy ”{
X H ¥y = + =t Fraccién molar del solufo
nst + nsv nsv + nst

Vale decir que, conocida la fraccion molar de un componente, podemos calcular facilmen-

te la del otro restando ese valor del nimero 1 (si la solucion es binaria). Ny gy
El uso de la fraccion molar es muy itil para soluciones formadas por varios componen- Tov = Ho.+n o T
tes donde no tiene sentido la division entre soluto y solvente. Por ejemplo en una solu- o f
cién formada por » componentes, la fraccién molar de un componente cualquiera "i" Fraccion molar del solvente
viene dado por la relacion:

n, n, 0

X = = -
1

n+n,+..+n, 2n 0

T

Donde n, es el nimero total de moles que hay en la solucién, que es la suma de las canfi-
dades de cada uno de los componentes de la solucion:

n,=n;+n, t.tn
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Ejemplo 8.8

Una solucién acuosa contiene 15,5 g de glucosa (CgH,,04), 4,00 g de NaCl, 12,0 g de
NaHCO; y 360 g de agua. Calcular la fraccién molar de cada componente.
Daitos M glucosa = 180 g/mol, M NaCl = 58,5 g/mol, M NaHCO, = 84,0 g/mol y M 1,0 = 18,0 g/mol.

Resolucion

Lo primero que debemos hacer es calcular la cantidad en moles de cada componente:
n glucosa = m glucosa/AM = 15,5 g/ 180 g x mol-! = 0,0861 mol

n NaCl = m NaCl/ M = 4,00 g / 58,5 g mol-! = 0,0684 mol

n NaHCO ;= m NaHCO ;/ M= 12,0 g /84,0 g mol-1 = 0,143 mol

n H,0 = m H,0/ M= 360 g/ 18,0 g mol-! = 20,0 mol

Luego calculamos la fraccién molar de cada componente:

X 0.0861 0.0861
glucosa = = =0.00424

0,0861+0,0684 +0.143 +20.0 - 20,2975

0,0684 0.0684 -
XNaC1 = = =0,00337
0,086 + 0.0684 + 0,143 + 20,0 20,2975

X 0.143 0.143 .

NaHCO, = = =0,00703

0.086 +0,0684 +0,143+ 20,0 20,2973

X 20,0 20,0 _

agua = =1{,985

0,086+ 0.0684+0.143 4200 20,2975

Partes por millén

La concentracion de las soluciones muy diluidas suele expresarse en partes por millén
{ppm) que indica el nimero de partes de soluto por un milldn de partes de solucion.

Si nos referimos a masa, ppm indica la masa de soluto, expresada en gramos, disuelto en
1.000.000 (10%) de gramos de solucion.

mst(g): my (8 _ my(mg) @)
10%gsc 1000kgsc kgsc

ppm =

Por ejemplo, una solucidn cuya concentracién es 3,00 ppm contiene 3,00 g de soluto en
1.000.000 g de solucidn o, lo que es lo mismo, en 1.000 kg de selucion.
3,00 g st en 1.000.000 g sc = 3,00 g st en 1.000 kg sc.
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Dado que la densidad del agua es 1,00 g/cm?, 1,00 kg de una solucién muy diluida tendra
un volumen muy aproximado a 1,00 L, por lo tanto teniendo en cuenta la ecuacién (3);

m = =
bP 10001, s¢c

mg[ (g) _ ms[ (mg)
Lsc

Por lo tanto, utilizando esta aproximacién, una solucion cuya concentracion es 3,00 ppm,

tiene:

3,00 g st/1000 L de sc = 3,00 mg st/1,00 L de sc

En el Cuadro 8.1 resumimos lo tratado en esta seccion.

Forma de expresar

. . Expresion Férmula
la concentracion
porcentaje Yo % m/m — 5 % 100
masa/masa m/m gst/100gsc ’ m
S8C

. o m
porc;/ntafe f}V g st/ 100 cm’ sc % m/V=——=— x 100
masa/volumen m V. (cm’)

. o V_{(cm’
porcentaje o cm® st/ 100 cm’ sc % V/V:M x 100
volumen/volumen Viv 3

V.(cm')
- 3 nst
molaridad M mol st/ dm’ sc M=——+-
V. (dm’)
. nST
molalidad m mol st/ kg sv ms= ——
m;, (kg)
. nst nst
fraccion molar del st Xst mol st/(moles totales) Xy =7 ——
ng *n, n,
.y X.., _ nsv B nsv
fraccion molar del sv | xqy mol sv/{moles totales) Vo= =
n_+n n
sv st t
partes por millon ppm | n° partes st/10° partes sc mg kg

Cuadro 8.1: Distintas formas de expresar la concenfracion de fas soluciones

Informacién contenida en la

etiqueta de un agua mineral:

NaHCOj5:
350 ppm = 350 mgiL

CaCl,, BaClyy NaCl:

47 ppm = 47 mgl/L

CaF,:

1,40 ppm = 1,40 mg/L
Na,S0, CaS0O,y MgSO,:
239 ppm = 239 mg/L
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Ejemplo 8.9 - Ejercicio integrador

Se tiene una solucion acuosa de HC1 0,73% m/V, cuya densidad es 1,10 g/cm?3. Calcular:
a) la molaridad de la solucién b) la molalidad ¢} la fraccién molar del soluto.

Resolucion

Datos Incognitas
% m/V (sc) = 0,73 g st/100 cm3 sc M = ng/dm3sc
p {sc) = 1,10 g em-3 m= nykg sv

Xgr = Mg/t

a) Tenemos que hallar cuintos moles de HCI hay por cada dm?3 de esta solucién. Como
la solucién es 0,73% m/V, eso significa que contiene 0,73 g de HC! por cada 100 cm?, o
bien 7,30 g de HCI por cada dm? de solucion.

Ahora nos resta saber cuantos moles hay en 7,30 g de HCI. Como la masa molar del HCI
es 36,5 g/mol, planteamos:

36,5 ----mmmmmmmmmmmmmeman 1 mol de HC1
7,30 g x 1 mol
7308 ---mmm e X = ————— = 0,200 mol
36,58

Por lo tanto, hay 0,200 moles de HCI por cada dm? de solucién. La solucion es
(0,200 molar = 0,200 M.

b) Tenemos que hallar 1a masa de HCI que hay en 1000 g de solvente. Para ello debemos
previamente calcular la masa que corresponde a 100 cm? de la solucién.

m_=V_xp, =100cm’ x 1,10g/em’ =110g

Ahora debemos averiguar la masa de solvente que hay en esos 110 g de solucion:
m,, =110g-073g=10927¢

Como en esta masa de solvente hay disueltos 0,73 g de soluto, podemos calcular la masa
de éste que hay disueltos en 1000 g de solvente, mediante el siguiente planteo:

109,27 g §v-------mmcmmmmm oo 0,73 g de st

_ 1000 g x 0,73 g

1000 g sy mnmcmmmem oo X=—7T———=668gst

109,27 g

Ahora calculamos cudntos moles hay en esa masa de soluto, segun:
m 6,68¢g

ng =— =-————=0,183 mol
M 36,5 g/mol
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Esta es la cantidad de soluto que hay cada 1000 g de solvente. Es decir, la molalidad de la
solucion es 0,183 mol/kg = 0,183 m.

c¢) Para calcular la fraccién molar del soluto aplicamos la formula

n

sl

nst + nsv

Xy =

Para lo cual necesitamos calcular las cantidades de soluto y de solvente. Aprovechando el
resultado calculado en b) y teniendo en cuenta que M (H,0) = 18 g/mol es:

m 1000 g
n, =018 y ng =—=——"—=55,56mol
st
M 18,0 g/mol
Reemplazando en la formula de la fraccion molar es:
0,183 N a
Xgt =3,28x10

©0,183+55.56
X =3,28 x 1073

A modo de resumen, en el esquema siguiente se muestran los parametros que se relacionan
en las distintas expresiones usadas. Es util tenerlos en cuenta para encarar el desarrollo de un
calculo de concentraciones. Segun el caso, deberd referirse a 100 g de solucion, 100 cm® de
solucion, 1,00 dm® de solucion o 1,00 kg de solvente para obtener la expresion de
concentracion requerida.

Mgt Mgy Msc Nst Vst Vsy Vse
%m/m X X
% miV X X
% VIV X X
M X X
m X X
Pse X X
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3. DILUCION Y CONCENTRACION

. Qué significa diluir?

Diluir una solucion significa agregarle solvente para obtener otra solucién de menor con-
centracioén. La primera se denomina solucién concentrada y la segunda solucion diluida. La
dilucién de soluciones es una de las operaciones més utilizadas en un laboratorio quimico. El
proceso de dilucién puede representarse, para una solucion acuosa, mediante el siguiente
esquema de particulas:

dilucién

(H,0)

solucion concentrada solucion diluida

2 molécula de salute
O maolécula de agua

Representacion submicroscopica del proceso de dilucion

En el proceso de dilucion se verifica:

« La masa de soluto en la solucion diluida es igual a la masa de soluto en la concentrada.
En el proceso de dilucién sélo se agrega solvente y por lo tanto, la masa de soluto no cambia.

+ La masa de la solucion diluida es mayor que la masa de la solucion concentrada.
A la solucién concentrada se Ie agrega solvente para obtener la diluida; por lo tanto,
la masa de la solucién aumenta.

« El volumen de la solucion diluida es mayor que el volumen de la concentrada.
A la solucidn concentrada se le agrega solvente.

« La concentracion de la solucién diluida es menor que la concentracion de la solu-
cién concentrada.
La solucién diluida contiene la misma masa de soluto disuelta en un volumen mayor
de solucion.
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Cuando se diluye una solucién, no varia la masa ni la cantidad de soluto, por lo tanto:

mg,(sc concentrada) = my(sc diluida)
n(sc concentrada) = ny(sc diluida)

Como hemos visto la concentracion de una solucion (C,) puede estar expresada de diferen-
tes maneras. Si estd expresada en % m/V, el producto V. x C__ es:

V. (em3 s¢) x Cg (mg/emd s¢) = my
Si la concentracion de la solucién estd expresada en molaridad, el producto ¥, x C_ es:
Vo (dm3 s¢) x C (n/dm? sc) = ng

En ambos casos el producto ¥, x C,., da 1a masa o los moles de soluto que, como hemos
visto, no cambian con la dilucion. Esto significa que este producto tiene el mismo valor en la
solucion concentrada y en la diluida. Por lo tanto, escribimos:

V,xCo=VyxCq (@)

Donde ¥, y C, son el volumen y la concentracion de la solucidn concentrada, y ¥y y Cy son
el volumen v la concentracion de la solucion diluida. Cuando se utiliza esta ecuacion tanto el
volumen como Ia concentracion de la solucion concentrada y de la diluida, deben expresarse en
las mismas unidades.

Ejemplo 8.10

Se prepara un litro de jugo de manzana bebible a partir de 250 cm 3de un jugo concentra-
do 40,0 % m/V, por agregado de agua. Calcular: a) cudntas veces veces se diluye el jugo
concentrado, b) el % m/ Fdel jugo que se obtiene,

Resoluciéon

a) El n° de veces de la dilucion se define como: np

Este cociente suele denominarse factor de dilucion de la solucién.
Luego: np, = 1000 ¢cm3/250 cm? = 4 veces

b) Datos Incdgnita

Vsc (concentrada) = 250 cm3 % m/¥ (sc dil) = g st/ 100 cm? sc
% m/F = 40,0 g st/ 100 cm? sc conc.

¥sc (diluida) = 1,00 L = 1000 cm?

La ecuacibn (4) es vélida si la
concentracion de ambas
soluciones esta expresada en
relacion al volumen de solucion.
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Para resolver este punio primero debemos averiguar la masa de soluto que hay en los
250 em3 de jugo concentrado. Para ello, planteamos:

100 cm3 jugo cone.------ contienen---- - - 40,0 g st
250 em? jugo conc.------ contienen- - - --- x=100 g st

Estos 100 g de soluto también estdn en el litro de jugo bebible ya que sélo agregamos agua.
Luego, aplicando la férmula de % m/V es:

100 em”
= eme—— x 100 = 10,0%

1000 ¢’

La concentracién del jugo es 10,0% m/V.
Este problema también puede resolverse aplicando la ecuacion (4), teniendo en cuenta que:

V., = 1000 cm3
Vy =250 cm?
C.=40% m/V

Si despejamos de (4) la concentracién de la solucion diluida (Cd), resulta:

- i .
FexCo 250 om® x 40% m/V
Cg= 8 e =TI SR 100% mib
Yy 1000 cm

Ejemplo 8.11

A 200 cm? de solucion de NaOH 10,0% m/V, se agrega agua hasta obtener 2,00 L de solu-
cién. Caleular la molaridad de la solucidn diluida. Dato M (NaOH) = 40,0 g/mol
Resolucién

Datos Incégnita

Fsc (cone.) = 200 ¢m3 M (dil.) = n, / dm? sc

% m/F (conc.) = 10,0 g st/ 100 ¢m3 sc

Vsc (dil.) = 2,00 L = 2000 cm3

Como la masa de soluto no cambia, conviene calcular qué masa de soluto hay en los 200 cm?
de solucién concentrada, ya que conocemos su concentracion (10,0 g st/ 100 cm3 sc):

en 100 cm? s¢ ------- hay------- 10,0 g st
en 200 cm3 s¢ -~----- hay------- x=20,0 g st

Estos 20,0 g de st estan disueltos también en los 2000 cm? de solucién diluida. Para cal-
cular la molaridad es necesario determinar a cudntos moles equivalen estos 20,0 g de st.
$i utilizamos el dato de la masa molar de NaOH = 40,0 g/mol, es:

ng = my/M =20 g /40 g/mol = 0,50 mol, que estan disueltos en 2,00 L de la solucion diluida.
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Como el volumen de solucién al que se refiere la molaridad es 1000 cm3, debemos calcu-
lar cuantos moles de soluto hay en este volumen:

en 2000 ¢m3 sc (dil)------- hay------- 0,50 mol st
en 1000 em? sc (dil.)------- hay------- x = 0,25 mol st

La molaridad de la solucién diluida es 0,250 mol/L = 0,250 M.

Otra forma de resolver este problema es aplicando la ecuacion (4). Como nos piden la mola-
ridad de la solucion diluida, debemos expresar la concentracidn de la solucion congentrada
también en molaridad. Ia cantidad de st que hay en la solucién concentrada es:

n, (conc.) = my/M = 10 g/40 g/mol = 0,25 mol

En 100 cm3 de solucidn concentrada, hay 0,25 mol. Por lo tanto en 1000 cm? de esta solu-
cion hay 2,5 mol de st. Es decir, la sc concentrada es 2,50 M. Despejamos la concentracién
de 1a solucién diluida de la ecuacidn (4);

V,xC, 200cm’x250M _

C = E
S 2000 om’

0250 M

Ejemplo 8.12

Se prepara una solucidn disolviendo 0,500 moles de NaOH en 180 g de agua. La solucion
resultante, cuya densidad es 1,10 g em-3, se diluye 5 veces con agua. Calcular: a) el volu-
men de la solucidn concentrada, b) el % m/V de la solucién diluida.

Dato: M (NaOH) = 40,0 g/mol.

Resolucidn

Datos Incégnitas
n, (sc conc) = 0,500 mot Vse (conce.)
m, =180 ¢g % m/V (sc dil.)

p (sc con¢) = 1,10 g cm-3

a) Para calcular el volumen de la solucidn concentrada, conocida su densidad, es necesario
calcular la masa de solucion. Como conocemos la masa de solvente (180 g), calculamos
la masa de soluto disuelta a través de su masa molar vy con este dato, la masa de solucidn.

ng =my/M y my=nyxM=0,500 mol x 40 g/mol =20 g
de (I)m,=my +m,, =20g+ 180 g=200¢g

Ahora utilizamos el dato de la densidad para calcular el volumen de la solucién concentrada
despejando de la ecuacion (2):

i, 200 g 3
Vo™ Ty =132 cm
Pge 110 glem
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b) El % m/¥ de la solucién diluida es m st /100 ecm3. Como la masa de soluto es la misma
que en la solucién concentrada, en la solucion diluida también hay 20 g de st. Ahora cal-
culamos el volumen de solucién diluida que contiene estos 20 g de soluto, teniendo en
cuenta el nimero de veces de la dilucidon (np) despejandelo de (5):

Vd =np Vc

Vg =5x182 cm3 =910 ¢cm3.

Finalmente, aplicando la férmula que permite calcular el % m/¥, resulta:

P Mgt 0g 3
%mi} = . x100= 5 x 100 = 2.20 g/100cm
Ve (em™) 810 cm”

% m/V = 2,20 g/100cm3

Ejemplo 8.13

Se tienen 60,0 g de de solucion acuosa de NaCl 25,0% m/m. Calcular la masa de agua que
se le debe agregar para que la concentracion sea 5,00 % m/m.

Resolucion
Datos Incognita
my, =60,0g m H,0 agregada

% m/m (sc¢ conc.) = 25,0 g st/100 g sc

% m/m (sc dil.) = 5,00 g st/100 g sc

Al diluir la solucién por agregado de agua la masa de la solucién aumenta, de manera que
se verifica que: m, (dil.) = mg (conc.} + m H,O (agregada}.

De donde:

m I1,0 agregada = mg, (dil.) - m (cone.)

Para calcular la masa de H,O agregada aplicando esta ecuacién sélo nos falta calcular la
masa de la solucidén diluida, ya que la masa de la concentrada es dato.

Teniendo en cuenta que la masa de soluto no se modifica por la dilucion, calculamos la masa
de soluto que hay en la solucién concentrada:

100 g sc conc.--~--- contienene - -~ - - 25,0 g st
60,0 g sc conc.----- contienen- - - - - - x=150gst

Esta masa de soluto es la misma que hay en la solucién diluida cuya concentracion es
5,00 g st/100 g sc.
Podemos calcular qué masa de solucién diluida contiene los 15,0 g de st

5,00 g st------- estan disuveltosen - - ----- 100 g sc
150 g st-mweon-- estan disueltos en ------- x =300 g sc
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Finalmente, calculamos la masa de agua agregada:

m H,0 agregada = m_ (dil.) - m, (conc.)
m H,0O agregada =300 g-60,0g =240 g
m H,0 agregada = 240 g

¢ Qué significa concentrar?

Concentrar una solucién es un proceso por el cual se obtiene otra solucidén de mayor con-
centracion.
Este proceso puede realizarse de dos maneras;

* Agregando soluto. (m_, = constante)
Como la masa de soluto aumenta vy la de solvente no cambia, la concentracion de la solu-
cidén aumenta.

* Evaporando selvente, {m, = constante)

Aqui como parte del solvente se evapora, ¥ 1a masa de soluto no cambia, también aumen-
ta la concentracion de la solucion.

evaporacién

(‘Hzo}

solucion inicial solucion concentrada

{9 molécula de soluto
O molécula de agua

Representacion submicroscopica del proceso de concentracion por evaporacién de solvente.

En el proceso de concentracidn por evaporacion de solvente, se verifica:

» La masa de soluto en la solucion inicial es igual a la masa de soluto en la concentrada,
es decir, lo masa de soluto no cambia.
En este proceso de concentracion sélo se evapora solvente y por lo tanto la masa de solu-
to no cambia.

* La masa de la solucion concentrada es menor que la masa de la solucion inicial.
La masa de solucion disminuye porque hemos evaporado parte del solvente de ]a solucion
inicial, para obtener una solucién més concentrada.

Durante el proceso de evapora-
cién se supone que tnicamente
se produce la evaporacion del
solvente, ya que se trabaja con
solutos no volatiles.
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» La concentracion de la solucién concentrada es mayor que la concentracion de la
solucion inicial,
La solucién concentrada contiene la misma masa de soluto disuelta en un volumen menor
de solucion, luego, la concentracion de la solucidén aumenta.

Ejemplo 8.14

Se dispone de 100 g de una solucion acuosa 1,00% m/m y se desea obtener a partir de ella
una solucion 10,0 % m/m. Calcular: a) la masa de soluto que debe agregarse, b) el volu-
men de agua que debe evaporarse.

Resolucién

Datos Incégnitas
m,. =100g a) my a agregar
% m/m (sc inicial) = 1,00 g st/ 100 g sc b) ¥, a evaporar

% m/m (s¢ final) = 10,0 g st/ 100 g sc

a) La solucién inicial es 1,00% m/m y contiene 1,00 g de st y 99,0 g de solvente.
Comencemos calculando la masa de sotuto que debe contener la solucion final, para que sea
10,0 % m/m (10 g st y 90 g sv).

Como la masa de solvente permanece constante, planteamos:

Como la solucién inicial contiene 1 g de st, para que esta solucién sea 10% debemos agre-
gar: 11 gst- 1 gst=10 g st. Es decir, se debe agregar 10 g de solato.

b) Como se evapora agua, debemos tener en cuenta que la masa de soluto permanece cons-
tante. Luego efectuamos los calculos basados en el st, en la solucién final.

Este resultado nos indica que la solucion final debe estar formada por 1 g sty 9 g de sv.
Por lo tanto, debemos evaporar 99 gsv-9 g sv=90 g sv. Comop H,0 =1 g/gm3 el volu-
men de agua que debe evaporarse es 90 em3.

Mezcla de soluciones de un mismo soluto

Cuando se mezclan dos soluciones del mismo soluto, de distinta concentracion, se obtiene

otra solucién cuya concentracion es intermedia respecto de las iniciales.

Si se mezcla una solucion 1 de volumen # y concentraciéon C; con otra de volumen ¥, y
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concentracién C, las masas de soluto y los volimenes de solucién pueden sumarse. En la solu-
cion final se cumple:

My=My vy ¥ V=V + 9
Vscf = j71 +V2

m
vm/V = Sti x 100
Vsc

Ejemplo 8.15
Se mezclan 200 cm? de solucion 1,85% m/V de HCI con 300 ¢m3 de solucion de HCI 3,70%
m/V. Calcular la concentracion de la solucién mezcla, expresada como % m/V.

Resolucion
Datos Incognita
Vsc (1) = 200 cm? % m/V (sc final) = g st/ 100 cm?3 sc

Fse (2) = 300 ¢cm3
% m/V (1) = 1,85 g st/ 100 cm3 sc
% m/V (2) = 3,70 g st/ 100 cm?3 sc

mg, = 200 cm3 x 1,85 g/100 cm? = 3,70 g
Mg, =300 ¢cm3 x 3,70 g/100 em® = 11,1 g
mge=3,70g +11,1g=148¢g

Ve=200 cm + 300 cm3 = 500 cm3

148 ¢

% m/V (sc¢ final) = ———5 x 100 = 2,96 gffl(]()cm3
500 cm

4. SOLUCIONES SATURADAS Y SOLUBILIDAD

La capacidad de un solvente de disolver un soluto sélido en determinadas condiciones de
presién y temperatura es limitada. Cuando preparamos una solucién en determinadas condicio-
nes de presién y temperatura disolviendo un soluto en agua, llega un momento a partir del cual
el soluto agregado no se disuelve mas. Es decir, no es posibie disolver el soluto indefinidamen-
te. A partir de ese instante se establece un estado de equilibrio dinamico entre el soluto disuel-
to (en selucion) y el soluto no disuelto, que representamos por:

st (disuelto) & st (no disuelto)

Esto significa que cuando el sistema alcanza este estado de equilibrio, el nimero de parti-
culas de soluto que cristaliza y el que se disuelve, por unidad de tiempo, es el mismo. La solu- Cap. 11
ci6n que estd en contacto con el soluto puro sin disolver, cuando el sistema alcanzo el equilibrio
en determinadas condiciones de presién y de temperatura, es una solucion saturada. La compo-
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Es muy frecuente clasificar las
soluciones en concentradas o
difuidas.

En general, las soluciones con-
centradas son las que contienen
una cantidad de soluto ligeramen-
te menor a la de la solucién satu-
rada. Las diluidas tienen una can-
tidad de soluto mucho menor que
la de la solucion saturada.

SOLUBILIDAD

sicion de la solucidn saturada permanece constante a menos que se cambien las condiciones de
presion o de temperatura.

[solucién no saturada] solucion saturada

“amolécula de soluto

< molecula de agua

Las soluciones que contienen disuelta una cantidad de soluto mayor que la de la solucion
saturada a la misma temperatura, se denominan sobresaturadas. Estas soluciones pueden pre-
pararse, partiendo de soluciones saturadas con exceso de soluto no disuelto y calentando hasta
su disolucion completa. Luego se enfria la solucion muy lentamente hasta alcanzar la tempera-
tura inicial. Estas soluciones son muy inestables y en cierto tiempo el exceso de soluto precipi-
ta hasta alcanzar el estado de equilibrio correspondiente a 1a solucidn saturada.

Solubilidad
La solubilidad de un soluto en un solvente depende de la naturaleza del soluto, del solven-
te y de la temperatura. Se expresa por la concentracion de la solucién saturada.

La solubilidad de un solufo en un solvente es la conceniracion del soluto en la
solucibn saturada, en determinadas condiciones de presion y temperatura

La presion practicamente no influye sobre la solubilidad a menos que el soluto sea un gas.
Una solucidn saturada no es siempre una solucion de alta concentracidn, ya que la solubilidad
de las sustancias es muy variable. Por ejemplo, el CaS0,, es poco soluble en agua. Su solucién
saturada contiene pequefias cantidades de soluto disuelto y por lo tanto carece de sentido decir
que esta solucidn es concentrada.

Un grafico en coordenadas cartesianas en el que se representa la solubilidad de un soluto en
funcién de la temperatura, se denomina curva de solubilidad del soluto. Puesto que para la
mayoria de los solutos la solubilidad aumenta con la temperatura, la curva de solubilidad es de
la forma que mostramos en la Figura 8.2
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110+ solucién
100 saturada
90 solucion

30 4, sobresaturada

T solucion
no saturada

Solubilidad (g st/100g agua)
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Figura 8.2: Curva de solubilidad

Como podemos apreciar en la figura todos los puntos que se encuentran por encima de la
curva corresponden a soluciones sobresaturadas mientras que los que se hallan por debajo
representan soluciones no saturadas.

5. SOLUCIONES DE ELECTROLITOS

Las propiedades de las soluciones dependen esencialmente de las especies que contiene
disueltas. Las soluciones acuosas de sustancias moleculares como la sacarosa, que no con-
ducen la corriente, contienen moléculas individuales de soluto disueltas en moléculas de agua. Es
decir, el proceso de disolucidén implica una separacion de las moléculas del soluto por parte del
agua, pero sin producir particulas cargadas. Cuando disolvemos aziicar (sacarosa) en agua, las
moléculas de sacarosa son rodeadas por algunas moléculas de agua, hidratdndose. Las moléculas
hidratadas siguen conservando su individualidad, como particulas neutras.

Las principales sustancias solubles en agua son idnicas o constituidas por moléculas
polares. La experiencia muestra que las sustancias iénicas, tanto en estado liquido (fundi-
das) o disueltas en agua conducen la corriente eléctrica. También sustancias polares como el
cloruro de hidrogeno (HCI) o el acido acético (CH,-COOH), conducen la corriente eléctri-
ca disueltas en agua.
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La conduccién de ia corriente
eléctrica a través de una
solucion es el resultado del
movimiento de particulas
cargadas. Sobre esta base, ef
quimico sueco Svante Arrhenius
postuld que las sustancias
electroliticas cuando se
disuelven en agua se disocian
en particulas cargadas
denominadas iones.

e ion ¢lorure
@ ion sodio

Proceso de disolucion
del NaCl en agua

A las sustancias que conducen la corriente eléctrica ya sea en estado liquido o en solu-
ci6n, se las denomina electrolitos y en general son acidos, hidréxidos o sales. Las sustan-
cias que no conducen la corriente disneltas en agna se llaman no electrolitos, como el eta-
nol o la sacarosa.

El proceso de diselucion de las sustancias idnicas como el hidréxido de sodio (NaOH) o el
cloruro de sodio (NaCl), implica la ruptura de reticulos cristalinos para separar los iones cons-
titutivos. Por ejemplo, el reticulo cristaline de cloruro de sodio (NaCl) esta formado por igual
namero de cationes sodio (Na™) y aniones cloruro (CI7). Cuando se disuelve en agua, las molé-
culas polares de agua se agrupan alrededor del catiéon Na' orientadas con el extremo negativo
del dipolo, v alrededor del anién Cl™ orientadas con el extremao positivo. Como resultado de este
proceso, la intensidad de la fuerza de la unién entre ambos iones se debilita produciéndose su
separacion como iones hidratados, o sea rodeados por moléculas de agua. En la figura siguien-
te representamos esquematicamente dichos iones hidratados.

lones Na* y CI hidratados

En los iones hidratados se presentan fuerzas de atraccion electrostaticas ion-dipolo.

El proceso de disociacién del NaCl en agua, que produce iones hidratados, podemos repre-
sentarlo simbolicamente:

H,0
NaCl Nat(aq) + Cl¥(aq)
—
Del mismo modo representamos la disociacién del NaOH, en agua:
H,O

NaQH -— Naag) + OH7(aq)

Cuando se introducen dos electrodos en la solucién y se conectan a los polos positivo y
negativo de un generador de corriente, los iones Na* son atraidos por el electrodo negati-
vo (catodo) y los iones CI™ por el positivo (dnodo). De este modo en la solucion hay un des-
plazamiento de cargas entre los electrodos. A su vez, la corriente es transportada a traves
del cable conductor por los electrones del metal.
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La conduccion de la corriente eléctrica en la solucion se debe al movimiento de los iones
entre los electrodos, con el consiguiente transporte de masa y carga eléctrica. Los iones positi-
vos {cationes) se dirigen hacia el citodo (electrodo negativo) y los iones negativos (aniones)
hacia el dnodo (electrodo positivo).

También se producen iones cuando disolvemos algunas sustancias moleculares, como los
acidos, en agua. El cloruro de hidrégeno (HCI) esta constituido por moléculas neutras que no
conducen la corriente eléctrica ni en estado sdlido, ni liquido ni gaseoso. No obstante, cuando
se lo disuelve en agua, la solucion resultante es conductora de la corriente. Esto se debe a que
las moléculas de agua interactiian con las del HCI, debilitando la unidn covalente entre los ato-
mos de hidrégeno y de cloro, provocando la fonizacion de la molécula. Como el dtomo de cloro
es el mas electronegativo la ionizacion produce el ion C1” y el ion H* hidratados, como repre-
sentamos a continuacion:

H,0
HCI —> Htaq) + Cl(aq)
Los iones formados conducen la corriente eléctrica en la solucion.

Electrolitos fuertes y débiles

La experiencia nos muestra que ne todos los electrolitos disueltos conducen la corriente
eléctrica en igual medida. Como en la solucién la corriente es conducida por el movimiento de
los iones, la intensidad serd mayor cuantos mas iones haya en la solucién. La cantidad de iones
disueltos depende esencialmente de la naturaleza del electrolito v de su concentracién en la
solucion. Este hecho puede interpretarse suponiendo que cuando diversos electrolitos se disuel-
ven en agua se disocian en distinta proporcion, originando un ntiimero diferente de jones en la
solucidn. Esto permite clasificar a los electrolitos en fuertes y débiles.

Electrolitos fuertes

Los electrolitos fuertes son aquellos que cuando se disuelven en agua se disocian completa-
mente en iones. Esto significa que una vez que el electrolito est4 disuctto en agua, s6lo hay
iones y agua en la solucién. Son ejemplos de electrolitos fuertes, practicamente todas las
sales (NaCl, Na,50,, CH;-COONa), la mayoria de los acidos inorganicos (HCI, HBr, HI,
HCIO,, HNO,) y los hidréxidos (LiOH, NaOH, KOH, Ca(OH),).

Veamos algunos ejemplos del proceso de diselucion de distintos electrolitos fuertes en agua.

* La ecuacion que representa la reaccion de disociacion de la sal NaCl en agua es:
H,O
NaCl —> Na'lag) + Cl(aq)
1 mol i mol 1 mol

La flecha tnica indica que la disociacion del NaCl en agua es completa. Esto significa que
luego que ha ocurrido el proceso de disociacién no quedan unidades de NaCl sin disociar, ya
que se han transformado completamente en los iones Nat y CI". La ecuacion nos indica que

Conduccion de Ia
corriente eléctrica
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como resultado de este proceso, por cada mol de NaCl que se disuelve en agua, se forma I mol
de iones Na* y 1 mol de iones CI".

« La disociacion de la sal Na,SO, en agua, podemos representarla por:

H,0
Na,80, —> 2Na'(ag) + SO42(aq)
1 mol 2 mol 1 mol

Luego que ha ocurrido el proceso de disociacién en agua, no quedan unidades de Na,SO,
sin disociar y por cada mol de Na,SO, que s¢ disuelve en agua, se forman 2 moles de jones
Naty 1 mo! de iones SO42~.

+ Del mismo modo, la disociacién de un hidréxido como el Ca(OH),, 1a representamos segun:

H,O
Ca(OH), —> Ca2*(aq) + 2OH(aq)
1 mol 1 mol 2 mol

Luego que ha ocurrido el proceso de disolucién, por cada mol de Ca(OH), disuelto, se pro-
ducen 1 mol de iones Ca2* y 2 moles de iones OH™.

La teoria de la disociacion idnica nos permite calcular facilmente la concentracion de iones
que se producen cuando se disuelve en agua un electrolito fuerte.

Ejemplo 8.16

Se disuelven en agua 0,0500 mol de Ba(OH), hasta obtener 500 mL de solucion. Calcular
la concentracién molar de las especies ionicas producidas.

Resolucién

Primero debemos calcular la molaridad de la solucion, que nos indica cudntos moles de
Ba(OH), se disolvieron por cada litro de selucion:

M = moles/V,, = 0,0500 mol/0,500 L = 0,100 mol/L. = 0,100 M

La ecuacion de disociacion en agua es.

HO
Ba(OH), —>» BaZ(aq) + 2 OH(aq)
1 mol 1 mol 2 mol
o bien: 1 mel/L 1 mol/L 2 mol/L

De acuerdo con la ecuacion, planteamos,
» Para el ion Bal*;

1 mol/L Ba(OH),------- producen------- 1 mol/L de Ba?*
0,1 mol/L Ba(OH),----- producen-------- 0,1 mol/L de Ba2* = 0,100 M

La concentracién molar de ion Ba?t es: 0,100 M
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* Para el ion OH";

I mol/L Ba(OH)y--~---- producen------- 2 mol/L. de OH~
0,1 mol/L. Ba(OH),- ---- producen-------- 2 % 0,1 mol/L de OH™ = 0,200 M

La concentracion molar de ion OH™ es: 0,200 M

Ejemplo 8.17

La concentracion de ion cloruro de una selucion de CaCl, es 0,500 M. Calcular la molari-
dad de la solucién.

Resolucion

[La ecuacién de disociacién en agua de esta sal es:

H,O
CaCl, —> Ca?%(aq) + 2CI(aq)
1 mol [ mol 2 mol
o bien: 1 mol/L 1 mol/L 2 mol/L
2,00 mol/L Cl7---------- provienen de -------- 1,00 mol/LL de CaCl,
0,500 mol/L Cl™--neu--- provienen de -------- x= 0,500/2 mol/L=025M

La concentracion molar de la solucidn es: 0,25 M

Electrolitos débiles
Los electrolitos débiles son aquellos que a! disolverse en agua se disocian séto parcialmen-
te en iones. Es decir, que luego de producido el proceso de disolucién, hay algunos iones y

muchas moléculas de soluto sin disoctar en equilibrio. Ejemplos: algunos 4cidos inorganicos Que un electrolito sea fuerte o#
(H,S, H,CO3, HNO,, HyPOy), algunos hidruros no metalicos (NH,, PH;, AsHj;), la mayoria de debil depende de su naturaleza.
los dcidos orgénicos (HCOOH, CH;-COOH, C H;-COOH) y las aminas (NH,OH, CHyNI,,

CH NH,).

Cuando se disuelven electrolitos débiles en agua, éstos generan muy pocos iones y predo-
minan en la solucion las especies moleculares que permanecen sin disociar. La ionizacién de un
acido débil como el HCN en agua, en principio, la representamos asi:

H,0
HCN — H*@ag) + CN-(ag)

La flecha doble indica que dado que el HCN es un dcido débil, la ionizacién no es comple-
ta. Luego que ha ocurrido el proceso de disolucion de HCN en agua hay iones I, iones CN™ y
también quedan moléculas de HCN sin ionizar.

La experiencia muestra que las soluciones de electrolitos débiles conducen la corriente
eléctrica con distinta intensidad. Esto nos permite inferir que hay algunos electrolitos débiles
mas fuertes que otros. La intensidad de la conduccion eléctrica depende del nimero de
particulas cargadas que el electrolito produce en solucion. Luego, entre los electrolitos débiles
serd mas fuerte el que produzca mayor niimero de particulas cargadas en soluciones de igual
concentracidn.

Cap. 12
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La Ley de Raoult analiza el caso
general de solvente y soluto
volétiles, donde la presion de
vapor total del sistema se debe a
fa contribucion de cada
componente, cada una se
calcula con fa misma ecuacion.
Se dice que una solucion es
ideal cuando ambos
componentes, soluto y solvente,
cumplen con la ley de Raoult

6. PROPIEDADES COLIGATIVAS

Tanto sustancias moleculares como iénicas son capaces de disolverse en solventes
diversos para formar soluciones, con muchas de las cuales estamos en contacto a diario.
Cuando se pone a hervir agua en una olla, y se alcanza el punto de ebullicion (100 °C), un
agregado de sal al sistema hard que la ebullicion cese (para luego volver a ebullir si se sigue
calentando); es de uso comiin en zonas de bajas temperaturas agregar sal sobre las carreteras
cubiertas de hielo para asi fundirlo (lo cual se logra incluso a temperaturas tan bajas como
221 °C).

El agregado de sal al agua liquida o al agua solida de los ejemplos anteriores produce
diferencias en los puntos de ebullicién o de fusion de los sistemas. Experimentalmente se
verifica que se obtiene el mismo efecto independientemente del tipo de sal usada.

Las propiedades de una solucion liquida que dependen (inicamente de la concentracion de
particulas de soluto disueltas y no del tipo de soluto se conocen como propiedades
coligativas. Es importante remarcar que los solutos disueltos deben estar unicamente en la
fase liquida (por ejemplo, soluciones de sal comiin o de aziicar en agua).

Estas propiedades fueron muy utiles historicamente para las primeras investigaciones
sobre los electrolitos. Actualmente se las aprovecha sobre todo para determinar las masas
molares de sustancias complejas, fundamentalmente en compuestos de interés biologico
(proteinas y enzimas).

Descenso de la presion de vapor

Siintroducimos un liguido puro A en un recipiente cerrado al que se le haretirado todo el
aire, al cabo de un tiempo ocurrira que parte de las moléculas del liquido han pasado a la fase
vapor. La presion que ejerce ese gas, a una dada temperatura, se denomina presién de
vapor del liquido puro, p®s. La presién de vapor de un liquido es una caracteristica del
mismo para cada temperatura, y aumenta con la misma.

Sial liquido A se le agrega un soluto S (no volatil, o sea que cuyas moleculas no pasarana
la fase vapor) y se forma una solucion, la presion de vapor resulta disminuida en una
proporcion que esté relacionada con la concentracidn de ese soluto en la solucidn, a través de
la fraccion molar del solvente:

Pa=Xs.p A (dondex +x 1)
El descenso de la presion de vapor de un solvente al agregar el soluto no volétil es un

ejemplo de propiedad coligativa, ya que no importa la identidad del soluto disuelto, sinc
unicamente la composicién de la solucion.
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Ascenso ebullosedpico

Consiste en la elevacion del punto de ebullicion de una solucion, en comparacidn con el
punto de ebullicion del solvente puro. La magnitud de ese ascenso estd relacionada con la
concentracion del soluto y con la naturaleza del solvente (no del soluto).

Laexpresion que permite calcular la magnitud de esa diferencia de temperaturas es:

ATe= kem .t donde ATE =T

eb solucién Teb selvente

k, ¢s la llamada constante ebulloscdpica, que es caracteristica del solvente, y se expresa
equivalentemente en unidades de °C/mol/kg 6 K/mol/kg.

m,, es la concentracion molal de particulas del soluto en la solucion (cantidad de particulas de
soluto cada 1000 g de solvente).

Ejemplo8.18

Se disuelven 6,00 g de glucosa en 250 mL de agua. ;Cudl sera el punto de ebullicion de la
solucion, sabiendo que k, del agua es 0,513 °C/mol/kg?

Resolucion: la formula molecular de la glucosaes C H,,O,, por lo tanto se puede calcular su
masa molar, que resulta ser de 180 g/mol. Sabiendo esto, la cantidad de soluto disuelto es:
6,00 g/ 180 g/mol=0,0333 mol

Ya que la densidad del agua es 1,00 g/mL, la masa de solvente utilizada es de 250 g, por lo
cual se puede calcular lamolalidad del soluto:

250gdeagua........ 0,0333 mol st

1000 gdeagna........ x=0,133 mol st, porlotanto la solucidnes 6,133 m
Como el soluto no se disocia en agua, la molalidad de particulas disueltas esiguala 0,133 m.
Aplicando la expresion para el ascenso ebulloscdpico,

AT, =k my = 0,513 */mol/kg . 4,133 mol/kg = 0,068 °C

Esto significa que la temperatura de ebuilicion dela solucion (teniendo en cuenta que la
temperatura de ebullicion del agua pura es 100 °C) serd de 100,068°C.

Descenso crioscopico

Consiste en la disminucion del punto de congelacién de una solucién, en comparacion con el
punto de fusion del solvente puro.

La expresion para calcular la magnitud de esa disminucién es similar a la del ascenso
ebulloscopico:

ATi=kimg donde AT;=T

fusidnsclvente fusidnsulucion

ke es la llamada constante crioscopica, que es caracteristica del solvente, y se
expresa equivalentemente en unidades de “C/mol/kg 6 K/mol/kg.

my eslaconcentraciénmolalde particulas del soluto en la solucion

El agua, cuyas temperaturas de
ebullicion y fusion normales son
100 y 0 °C, tiene un valor de k; de
1,86 y un valor de k. de 0,513.

El tetracioruro de carbono (CCly)
cuyas temperaturas de ebullicion y
fusién normales son 76,5y -23,0 °C,
tiene un valor de k; de 28,8

y un valor de k, de 5,26.

Los valores de k, y kr dependen
de las caracteristicas del solvente.

A los radiadores de los
automoviles se les suelen agregar
sustancias (por ejemplo, 1,2-
etanodiol) que se disuelven y
hacen que la solucion circulante
congele a una temperatura mas
baja y hierva a una mas alta, lo
cual s una ventaja para su
funcionamiento en condiciones de
gran variabilidad de temperaturas
estacionales.
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Ejemplo 8.19

Se disuelven 5,25 g de NaCl en 100 g de agua. Calcular la temperatura de fusion del sistema,
sabiendo que el valorde k, del aguaes 1,86 *C/mol/kg

Resolucion:

La molalidad de la solucion puede calcularse a partir de la cantidad de NaCl (cuyamasa
molares 55,5 g/mol) disuelta en 1000 g de solvente:

ng=35,25g/58,5 g/mol=0,0897 mol
Estos moles de soluto estan disucitos en 100 g de agua, o sea que en 1000 habrd 0,897mol, y
la solucion es entonces 0,897 m.

Como el NaCl se disocia en dos iones por cada unidad formula, la molalidad de particulas
disuelias es
2x0,897m=1,79m.
Aplicando la expresion para el descenso crioscopico:

AT =k ymg = 1,86 °C/mol/kg . 1,79mol/kg = 3,33 °C
Esto significa que la temperatura de fusion del sistema disminuye 3,33 °C, y como la
temperatura de fusion del agua es 0,0 °C, la temperatura buscada es - 3,33 °C,

Presion Osmotica

Se denomina dsmosis al pasaje de sustancias a través de una membrana semipermeable.
Muchas membranas tienen poros que dejan pasar moléculas o iones de cierto tamafio pero
no de otros, por eso se denominan semipermeables.

Si se tienen dos recipientes conectados por una membrana semipermeable (capaz de
permitir inicamente el pasaje de moléculas de solvente), y en uno se coloca una solucién
diluida y en el otro una solucién mas concentrada, se verifica que ocurre un pasaje de
moléculas de solvente desde el compartimiento que contiene la solucién mds diluida hacia
la solucidon mas concentrada, hasta que Ilega un momento en que las concentraciones se
igualan.

$i uno de los recipientes contiene el solvente puro, sus moléculas atravesaran la
membrana hacia la solucién. Si tenemos un recipiente con agua y sumergimos en él otro que
contiene una solucion acuosa de sal, cerrado por una membrana semipermeable que permite
el paso del agua pero no de la sal, el agua atraviesa la membrana hacia la solucion. Este
pasaje no se detendrd a menos que se ejerza una presion adicional a la atmosférica sobre la
solucién. La presion adicional necesaria para evitar el pasaje de solvente a la solucién
se denomina presién osmdofica.

La presién osmética de una soluci6n, T, se puede calcular en funcion de la temperatura y
la concentracion del seluto en la solucion:

T=cR.T

Donde ¢ es la concentracion molar de la solucién, R la constante de los gases, y T la
temperatura del sistema. Esta expresion es vilida para soluciones acuosas diluidas.
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La presion osmotica de la sangre
a 37 °C es de 7,65 atm. Una
solucion isoosmdtica {que tiene Ia
misma presion) debe contener
aproximadamente 54 g/l de
glucosa o 8,8 g/l de NaCl.

La solucién estérnil de cloriro de
sodio en agua 0,9% m/V se
conoce como solucion fisiologica.

Como hemos comentado, las propiedades coligativas se utilizan para medir masas
molares de sustancias, sobre todo moléculas de interés biolbgico. La presién osmética es la
propiedad mas utilizada para medir masas molares, ya que en la practica se puede medir con
mayor precision una presion que un pequefio aumento o disminucién de temperatura.

Ejemplo 8.20

Se prepara una solucién acuosa que contiene 2,50 %m/V de una proteina. Se determina
que lapresion osmdticaes 2,37.10-2atm, a 27 °C. (Cuales lamasa molar de la proteina?

Resolucion:

Utilizando la expresion para la presion osmética en funcién de la concentracion, se
puede despejarc:

c=n/RT=2,37107atm / (0,082 dm? atm/ mol K . 300 X)

Delo cual se obtiene el valor de ¢ =9,63.10+ mol/dm’, o sea que la solucion es 9,63.10- M.
Trabajando con las distintas formas de expresar la concentracion de las soluciones:

1000mL .............. 9,63.10"mol
100mL ............. x=9,63.10%mol
Esto significa que 2,50 g de proteina equivalen a 9,63.10-mol
9,63.10°mol ............. 2,50g
Imol............. x=25.961 g. Osea, lamasamolar de la proteina es 25.961 g/mol

El factoridevan't Hoff

Una medida del grado en que los electrolitos se disocian es el factor de van't Hoft.
Este factor fue propuesto por este famoso quimico, estudiando la relacién entre el valor
real de una propiedad coligativa y el valor calculado suponiendo que la sustancia no se
disocia.

Para una sal, el valor ideal puede obtenerse analizando la formula del compuesto. Por
gjemplo, para el NaCl ese factor es 2 (como lo analizamos cuando estudiamos los
electrolitos fuertes). Para el K,SO,, que se disocia en dos iones K* y un jon SO, el
factor serd 3. La contribucién de van't Hoff fue demostrar que no todos los electrolitos
se disocian totalmente, estudiando las variaciones en las propiedades coligativas (valores
calculados frente a valores reales). Asi por ejemplo, el valor i para soluciones 0,01 m de
NaCl es 1,94, mientras que para el MgSO, es 1,53. En los calculos, st no se conoce el
valer de i se toma el ideal.

Las soluciones
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EJERCICIOS

Considerar que las soluciones son acuosas y estin a 25°C, a menos que se indique lo contrario, y que en las mezclas de soluciones los
volumenes son aditivos.

1_ Calcular la masa de un soluto que se necesita para preparar:
a) 50,0 g de solucidén 10,0% m/m.
b) 50,0 cm3 de solucién que contenga 0,200 g de soluto por cm’ de solucidn.
¢) 150 cm? de solucién 5,00% m/¥.

2 Se tiene una solucion 5,00% m/m. Calcular:
a) la masa de dicha solucién que contiene 1,00 g de soluto.
b) la masa de solvente correspondiente.

3_ Calcular la masa de soluto necesaria para preparar 100 em? de solucién 10,0% m/V.

4_ Se quiere preparar una solucion acuosa de NaCl (sal de cocina) al 10,0% m/m y se dispone de 50,0 g de sal. Calcular:
a) la masa de solucidon que puede prepararse.
b} la masa de agua necesaria.

5 Se prepara una solucién disolviendo 33,0 g de sacarosa (azticar comuin) en 132 g de agua. La densidad de la solucién es 1,10 g/cm3.
Calcular su concentracién expresada en:
a) % m/m
b) % m/ ¥
¢) gramos de sacarosa/100 g de agua.

6_ Una solucién acuosa de H,80, 50,0% m/m tiene una densidad de 1,40 g/em3. Determinar:
a) % m/V
b) el volumen de solucion que contiene 35,0 g de H,30,

7 _ Una persona adulta bebe durante un almuerzo dos vasos de vino de 125 em? cada uno. La etiqueta de la botella de vino indica que su
graduacién alcoholica es 13°. Caleular el volumen de alcohol ingerido por esa persona.

8 Dadas las siguientes afirmaciones indicar si son verdaderas o falsas:
a) Para soluciones muy diluidas, la molaridad y la molalidad son aproximadamente iguales.
b) La fraccién molar del solvente en una solucion extremadamente diluida es casi igual a 1.

9 Determinar cuantos moles de soluto hay en 50,0 cm? de cada una de las siguientes soluciones acuosas:
a) Solucion de H,50, 10,0% m/V.
b) Solucién de Na, SO, 20,0% m/V.
¢) Solucién de HNO; 12,0% m/m ( p = 1,10 g/em?).
d) Solucién de Ca(OH), 2,00 M,
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10_ El acido sulfirico es el producto quimico de mayor aplicacion industrial. Es utilizado en la fabricacion de sulfato de aluminio, ferti-
lizantes y detergentes. La concentracion de una solucién de H,S0, comercial es aproximadamente 98% m/m y su densidad
1,84 g/cm3. Calcular:

a} molaridad
b) molalidad
¢) fraccion molar del soluto.

11_ El sulfure de sodio es utilizado como agente para depilar pieles en las curtiembres. Se tiene una solucién de Na,S 11,0% m/V cuya
densidad es 1,05 g/cm?. Calcular M, m y x para dicha solucion.

12 Calcular a qué volumen deben diluirse 10,0 cm? de una solucion acuosa 20,0% m/V, para obtener otra solucién 5,00% m/V.

13_ Se dispone de 50,0 cm? de una solucidn 20,0% m/m y densidad 1,20 g/cm3, ;qué volumen de solucion 10,0% m/V, puede preparar-
se por dilucion de la anterior?

14_ A una solucion de H,S0, 0,250 M se le agrega agua hasta un volumen final de 100 cm3. La solucién resultante es 0,100 M.
;Cual era el volumen inicial de la solucion?

15_ F! agua lavandina es esencialmente una solucién acuosa de hipaclorito de sodie (NaClO). Se diluyen 10,0 cm? de lavandina 12,3% m/¥,
5 veces con agua. ;Cudl es la molaridad de la solucion resuttante?

16_ La concentracion de la solucion de HC1 comercial es aproximadamente 36% m/m y su densidad 1,18 g/em3. ;Qué volumen de esta solu-
cién debe tomarse para preparar una solucién 1,00 M en un matraz aforado de 500 cm?, por agregado de agua?

17_ El hidréxido de sodio, conocido en la industria como soda caustica, es un reactivo utilizado en la fabricacion de
jabones, detergentes y papel. Se tiene una solucion de NaOH al 10,0% m/m cuya densidad es 1,20 glem3. Calcular el
volumen de agua que deberd agregarse para obtener 240 em3 de solucién 0,100 M.

18 Se tienen dos soluciones acuosas de HCI en sendos recipientes A y B. La solucion del recipiente A es 10,0% m/Vy p = 1,10 g.om-3,
La solucion del recipiente B es 2,00 M. Calcular:
a) E1 % m/¥ de la solucion del recipiente B.
b) La molalidad de la solucion A.
¢) Bl volumen de agua que debe agregarse a 100 cm3 de la solucion més concentrada para que las concentraciones en A y B sean iguales.

19 Se tiene 1,00 dm? de una solucion de NaOH cuya densidad es 1,08 g cm3. Se evapora solvente hasta que se obtienen 800 cm? de
solucién 2,50 M. Calcular la concentracidn de la solucion original expresada en % m/m.

20 _ Se agregan 10,0 g de bromuro de sodio (NaBr) solido a 500 cm? de solucion acuosa de dicha sal al 15,0% m/m y p = 1,12 g/em3,
Calcular el porcentaje m/m de la solucién final.

21_ Se mezclan 300 em? de solucién de KC1 10,0% m/F con 200 cm? de solucidn del mismo soluto 35,0% mv/V. Caleular la molaridad
de la solucion resultante.
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22 Se mezclan 22,0 g de una solucién A de HC121,9% m/Vyp = 1,10 g.cm-3, con otra solucién B del mismo soluto. Se obtienen 67,0 cm3
de solucion 2,00 M. Calcular la molaridad de la solucién B.

23 Dada una solucion 1,50 x 10-5 M de carbonato de potasio (K,CO4):

a) calcular la concentracion molar del ion carbonato.
b) calcular la concentracion del ion K*, en mg/L.

24 Se disuelven 16,4 g de Na;PO, en agua hasta obtener 2,00 L de solucién. Calcular:
a) la concentracién molar de ion PO,
b) la concentracion molar de ion Nat.

25 La concentracion de ion K en una solucién de K,80, es 0,200 M. Calcular la concentracién de la solucion expresada en % m/V.
26 Se mezclan 20,0 cm? de solucién 0,150 M de Na,SO,, con 30,0 em? de solucion 0,200 M de NaCl.
a) Indicar todas las especies presentes en la solucion final.

b} Calcular la concentracién molar del ion Na* en la solucién final.

27 _Se mezclan 100 cm? de solucion 0,100 M de K,80, con 100 cm3 de solucion de KC1 0,25 M y cierto volumen solucion de K;PO,
0,0250 M, obteniéndose 400 cm? de solucién. Calcular la concentracion molar de K en la solucion resultante,

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

1_ a)500g b 100g ¢)750g 11 al4lM b) 1,50 m ¢} 0,0263 20 16,5% mym
2 a)200g b)19,0g 12 40,0 cmd 21 2,68M
3 10,0 g 13 120cm3 22 0,300M
4 a)500g 1450 g 14 40,0 cm? 23 a) 1,50 105M
5 a) 20,0% b)22,0% ¢)250¢g 15 0330M b) 1,17 mg/L.
6 a) 70,0% b) 50,0 cm3 16 43,0 cm? 24 a)0,0500 M
7 32,5 cm? 17 232 cm? b) 0,150 M
9 a) 0,051 mol b} 0,070 mol 18 ay7,30% m/¥ ®2,74m  ¢) 37,0 cm? 25 1,74 % m/V

¢) 0,105 mol  d) 0,100 mol 19 741% mim 20_  b}0240M
10, a)184M b)500m c) 0,900 27 0150M
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1. INTRODUCCION

En este capitulo estudiaremos las
transformaciones quimicas que se
producen en la materia y explica-

remos los célculos relacionados.

El crecimiento de las plantas, la fermentacion de ia leche, las modificaciones que se produ-
cen en los alimentos que consumimos, son gjemplos de cambios quimicos producidos por orga-
nismos vivos. Cada vez que encendemos una vela, quemamos carbon, madera, aceite o cual-
quier combustible al aire, se produce una transformacién quimica denominada combustion. Los
productos de la combustion (didxide de carbono y agua) son sustancias que no tienen semejan-
za alguna con las que les dieron origen.

Todos los procesos descriptos, conocidos como reacciones quimicas, tienen las siguientes
caracteristicas:

+ Las sustancias presentes inicialmente, denominadas reactivos, se transforman durante la
reaccion dando crigen a otras sustancias llamadas productos.

« Las propiedades de estos productos de la reaccion son distintas a las de los reactivos que los
originaron,

» Durante el transcurse de una reaccidn quimica, se libera o absorbe energia.

+ Desde el punto de vista submicroscépico, las reacciones quimicas consisten en un reorde-
namiento de Atomos como consecuencia de la ruptura y formacion de enlaces quimicos.

Por ejemplo, en la descomposicién del agua mediante la electrolisis, se producen hidrégeno
y oxigeno gaseosos. Este proceso podemos estudiarlo a nivel molecular considerando un esque-
ma de particulas. A la izquierda se representan ocho moléculas de agua que se someten al pro-
ceso de electrolisis.

5 o - 3
@‘ ' Ty 3 & y
o &?}@3 electrolisis 7 W @

Ao i —_— o
& & =FL N

& #tomo de oxigeno O atomo de hidrégeno

? Chew

A la derecha se hallan los productos de la reaccion, que son cuatro moléculas de
oxigeno (0,) y ocho de hidrogeno (H,). Por cada molécula de O, que se produce s¢ forman
dos de H,. EI proceso implica la ruptura de las uniones O-H de las moléculas de agua y la for-
macién de los enlaces 0-O correspondientes a las moléculas de oxigeno y H-H a las de hidré-
geno.

Como dos moléculas de agna dan origen a dos moléculas de hidrogeno y una de oxigeno, la
reaccion de descomposicién del agua podemos representarla a nivel molecular, de la siguiente
manera:
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o — 5

2 meléculas de H,O 2 moléculas de Hy 1 molécula de 0,

2. ECUACIONES Y REACCIONES

Ecuaciones quimicas

Las reacciones quimicas se representan mediante ecuaciones quimicas, que son expresiones que
indican la naturaleza y cantidad de los reactivos y de los productos que intervienen en Ja reaccidn,
y tienen las siguientes caracteristicas:

* Las formulas de los reactivos se escriben a la izquierda de la ecuacion y las de los produc-

tos a la derecha, separadas por una flecha que indica hacia dénde evoluciona la reaccién.

REACTIVOS ——> PRODUCTOS

+

Por ejemplo, la reaccion de combustion del gas metano (CH,) con el oxigeno del aire, que
se produce cada vez que encendemos la hornalla de la cocina, forma como productos di6-
xido de carbono y agua gaseosos. Este proceso puede representarse por la ecuacion:

CH, + 0, E— CO, + H,O
metano oxigeno didxido de carbono agua
(reactivos) (productos)

* Las ecuaciones quimicas deben cumplir con la ley de conservacion de la masa (Ley de
Lavoisier). Es decir, la masa total de las sustancias reaccionantes debe ser igual que la
masa total de los productos de la reaccion.

Como las sustancias estin formadas por dtomos, el niimero de atomos de cada elemento
debe ser el mismo en ambos miembros de la ecuacidn. Para ello es necesario colocar un
coeficiente adecuado delante de cada sustancia, como indicamos a continuacion:

CH, + 20, —> CO, + 2H,0

En esta ecuacion podemos observar que hay el mismo niumero de atomos de cada elemen-
to en ambos miembros: une de C, cuatro de H y cuatro de O.
Debido a que 1a masa total se conserva, la masa de metano mas la de oxigeno consumidos
debe ser igual a la masa total de dioxido de carbono y agua, En efecto, utilizando las masas
molares de cada sustancia tenemos:

masa total de reactivos =16 g+2x32g=80g

masa total de productos =44 g+2 < [8g=80¢g

M (CH,) = 186 g/mol
M(O5) =32 g/mol
M (CO,) = 44 g/mol
M (H,0) = 18 g/mol
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Una ecuacion quimica en la que el nimero de atomos de cada elemento es el mismo en
ambos miembros, es una ecuacién balanceada o igualada. Los coeficientes de la ecuacion
balanceada, son numeros que relacionan las cantidades de las sustancias que intervienen en la
reaccion y se denominan coeficientes estequiométricos.

Como el namero de particulas de una sustancia y los moles de particulas son directamen-
te proporcionales, los coeficientes estequiométricos indican tanto el nimero de particulas
como los moles de cada sustancia. La ecuacion de nuestro gjemplo nes indica que:

« una molécula de metano reacciona con dos moléculas de oxigeno, para formar una molécu-

la de dioxido de carbono y dos moléculas de agua.

- un mol de moléculas de metano reacciona con dos moles de moléculas de oxigeno, para

formar un mo! de moléculas de didxido de carbono y dos moles de moléculas de agua.

En el esquema siguiente se resume lo expuesto en esta seccion:

REACTIVOS PRODUCTOS

—> +
CH, + 20, —_— CO; + 2 H;0
1 molécula 2 moléculas 1 molécula 2 moléculas
1 mol 2 mol 1 mol 2 mol
| _16g 64g | |44y 36p |
8¢ 80p

Una ecuacién quimica suministra ademds informacion acerca de las condiciones en que se
realiza la reaccién. Por ejemplo, los estados de agregacion de las sustancias que intervienen en
la reaccidn se escriben entre paréntesis. Asi, (s) para los sélidos, (1) para los liquidos, (g) para
los gases y (aq) para las sustancias que estin en solucion acuosa. Por ejemplo:

4HNO, (ag) + Cu(s) — Cu(NOy), (ag) + 2H,0 (I) + 2NO, (g)

Balanceo de ecuaciones quimicas

Para balancear o igualar una ecuacion quimica debemos determinar los coeficientes de los
reactivos y de los productos de manera que el niimero de atomos de cada elemento sea el mismo
en ambos miembros de la ecuacién. Existen varios métodos para igualar ecuaciones quimicas.
En esta seccion nos limitaremos a igualar las ecuaciones mediante el método de comparacion
del numero de atomos de cada elemento en ambos miembros de la ecuacion, conocido como
método de inspeccion o de tanteo.
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Ejemplo 10.1

El acido nitrico (HNO,), que es uno de los dcidos presentes en la lluvia 4cida, se produce
por la reaccidon representada por:

NO,{g) + H,0(l) —> HNO; (ag) + NO (g)

Para balancear esta ecuacion, comencemos por contar el niimero de atomos de cada elemen-
to en cada uno de los miembros.

+
NO, + H,0 —_— + NO
IN 20 2H 10 iH 1IN 30 IN 10
total: IN 2H 30 2N 1H 40

Ala izquierda hay un dtomo de N, dos de H y tres de O, mientras que a la derecha hay dos
atomos de N, uno de H y cuatro de O.

Para balancear esta ecuacién debemos igualar el nimero de dtomos de cada elemento en
ambos miembros. Es conveniente hacerlo de a un elemento por vez, comenzando por aquel que
aparece en una Unica sustancia en cada miembro de la ecuacidn. Por ejemplo, el H sélo apare-
ce enel HyO y en el HNO;. Como hay dos 4tomos de H en el H,O debemos colocar un 2 delan-
te del HINO,.

NO,(g) + H,0() — 2HNO;{aq) + NO(g)

De esta forma hemos igualado el nimero de dtomos de hidrégeno. Como ahora tenemos 3
atomos de nitrégeno a la derecha, debemos colocar un 3 delante del NO, a la izquierda para
igualar los dtomos de N.

3NO,(g) + H,0() —> 2HNO;(aq) + NO(g)

Segun nuestro modelo es:

T

M,

2HNO;  + NO
3N 70 2H

Los Cambios Quimicos
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$i ahora contamos los atomos de oxigeno vemos que hay siete en cada miembro. La ecua-
cién estd balanceada y nos indica que tres moléculas de dioxido de nitrogeno se combinan con
una de agua para formar dos moléculas de 4cido nitrico y una de monéxido de nitrogeno. Desde
el punto de vista cuantitativo podemos decir que tres moles de moléculas de dioxido de nitro-
geno reaccionan con un mo! de moléculas de agua para formar dos moles de moléculas de acido
nitrico y uno de mondxido de nitrégeno.

Es importante sefialar que si bien una ecuacién quimica puede balancearse utilizando coefi-
cientes fraccionarios, por comodidad lo més frecuente es hacerlo usando la menor relacion de
coeficientes enteros. Por ejemplo:

I, (g) + % 0,(@ — H0(
2H, (g) + 03() > 2H,0(N

Reacciones quimicas

Las reacciones quimicas suclen clasificarse de distintas maneras, aunque hay reacciones que
pueden entrar en mas de una clasificacion. En la tabla siguiente se muestran ejemplos de algu-
nas reacciones, y posteriormente se explicaran con mas detalle las reacciones redox.

Tipo de reaccién Definicidn : Ejempla
Formacién dc un compucsio
Sintesis a partir de reactivos més 2I1L(g) ¢+ Qg 3 21L,0(0
simples.
Transformacion de un
Descomposicion| compuesto en dos o mis 2HgO(s) —3 2Hg (= O ()
. productos. i, B

Reaccion de una sustancia

Combustion ; .
con oxigeno dol aire.

C(s) =~ Qu(e) — CO(8)

Formacion de un compucslo
Precipitacion | insoluble, sin cambio en los Ag (aq) + CT'(ag)—> AgCI(s)
nilmeros de oxidacion.

Reaccidn que ocurre por

Acido-Base | transferencia de un protén de H,O" + OH —— 2 H,0

un dcido a una base.

Reaccion que ocurre por

transferencia de electrones

Redox de una especie a olra, que s Zn (s) - HCl (ag) — 7ZnCl, - Hy(p)
manificsta por un cambio cn

los niumcros de oxidacion.
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Reacciones redox

Cuando una barra de cobre se sumerge en una solucion de nitrato de plata (AgNO,), inco-
lora, se observa que la barra se va gastando a la vez que se forma un depésito blanco sobre ¢lla.
Simultdneamente, la solucién adquiere un intenso color azul, caracteristico de los iones Cut,
;Como puede interpretarse lo ocurrido?

E1 AgNO; es un compuesto idnico que se disocia completamente en solucion, segun:
AgNO, + H,0 —> Ag*(aq) + NO;y (aq)
Los jones Ag* formados reaccionan con el Cu metélico de la barra, de acuerdo con la ecua-
cibén ionica:

e

| v
Cu(s) + 2Agt(aq) — Cult(aq) + 2Ag(s)
I

+2e

En esta reaccion, un 4tomo de Cu pierde dos electrones y se transforma en el jon Cu?* que
se incorpora a fa solucion coloreandola de azul. A su vez, dos iones Ag™ captan los dos electro-
nes formando dos atomos de Ag, que se depositan sobre la barra de cobre, Esta reaccion puede
describirse como si estuviera formada por dos hemirreacciones: una en la que los dtomos de
Cu pierden electrones y otra en la que los iones Ag* ganan electrones.

La hemirreaccion en la cual una especie pierde electrones se denomina oxidacion, mientras
que la hemirreaccion en la que una especie gana electrones recibe ¢l nombre de reduccién.
Ambas hemirreacciones ocurren simultdneamente y constituyen una reaccion total, que se
conoce como reaccion de reduccién-oxidacion o simplemente redox.

Una reaccion redox es aquella en la gue, en forma simultinea, una especie se oxida por pér-
dida de electrones y otra se reduce por ganancia de electrones.

Una reaccién redox puede representarse mediante la suma de dos hemiecuaciones balanceadas,
que describen la oxidacion y la reduccion separadamente. Asi para nuestro ejemplo, escribimos:

Cu(s) —> Cut(aq) + 2¢ {oxidacién)
2AgT{aq) + 2 — 2Ag(s) {reduccidn)

Cu(s) + 2Agr(aq) — Cult(aq) + 2Ag(s) (total)

Al efectuar 1a suma, los electrones de ambos miembros se cancelan. Es impertante compren-
der que los procesos de oxidacion y de reduccion ocurren siempre simultineamente. Los electro-
nes requetidos para una reduccion deben provenir de la oxidacién.

barrade Cu

deposito de Ag

Los Cambios Quimicos
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Los electrones perdidos por una
especie deben ser ganados
por otra.

En toda reaccidn redox, Ia
especie que se oxida produce la
reduccion de Ia otra y se deno-
mina agente reductor y la que
se reduce recibe el nombre de
agente oxidante debido a que
provoca la oxidacion de fa ofra
especie. En este gfemplo, el Cu
es el agente reductor y el ion Ag*
(o el AgNO;), es el agente
oxidante.

La ecuacion redox en forma idnica, también suele escribirse en forma completa, segin:
Cu(s) + 2AgNOy(aq) — Cu(NO,y);(aq) + 2Ag(s)

En la hemirreaccién de oxidacion, el &tomo de cobre aumenta su nimero de oxidacidn
de 0 a +2, mientras que en la de reduccién el dtomo de plata disminuye su ndmero de oxi-
dacidn de +1 a 0. En una reaccidn redox, la sustancia que contiene el elemento cuyo niime-
ro de oxidacion aumenta (Cu) se oxida y la que tiene el elemento cuyo nimero de oxida-
cion disminuye (AgNQO,) se reduce.

Balanceo de ecuaciones redox (Método del ion-electron)

El método del ion-electron se utiliza para balancear ecuaciones redox. Consiste en igualar
previamente la ecuacion escrita en forma idnica, teniendo en cuenta que en solucidn acuosa se
disocian los 4cidos, las bases y las sales. Para ello, se escriben la hemiecuacion de reduccion v
la de oxidacién y en cada una de ¢llas se efectia un balance de cargas y uno de masas, para
igualar el nimero de electrones y el numero de idtomos que intervienen. La ecuacion redox
balanceada se obtiene sumando miembro a miembro ambas hemiecuaciones de manera que el
numero de electrones intercambiados por el agente oxidante v el reductor sea el mismo.

La mayoria de las reacciones redox ocurren en medio acido o basico.
A continuacién veremos ejemplos de aplicacion de este método.

a) Reacciones en medio acido

Al efectuar el balance de masas debemos tener en cuenta que en medio dcido, predominan
los iones hidrogeno (H™),

Ejemplo 10.2
Balancear la siguiente ecuacion, por €l método del ion-¢lectron:

KMnO, + H,SO, + KI —> MnSO, + I, + H,0 + K,S0,

La presencia de H,S0, en la ecuacién nos indica que esta reaccién ocurre en medio acido.
Para aplicar el método del ion electrdn, es conveniente seguir los siguientes pasos:

1_ Asignar el numero de oxidacion a los dtomos de las sustancias que participan en la reac-
cion.

g 1o | e 2 0 2 a2 i [ N

T2 -2 I -t -2
KMnO; + H:S04 + KI —» MnSO4 4 |> 4+ HO + K:SOs

2 Escribir la ecuacion en forma idnica, disociando los acidos v las sales.

K * MO, ~+ H 4+ $0,2 + K "+ 17 — Mn2t + S0,2 + I, + H,0 + K *+ SO,
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3_ Escribir las hemiecuaciones de reduccion y de oxidacion, teniendo en cuenta las especies
cuyes atomos cambian su niimero de oxidacion.

MnO;, — Mn" (reduccién)

' — 17 (oxidacion)

4_ Efectuar el balance de electrones segin lo requiera el dtomo que cambia su nimero

de oxidacion.

MnO, + 5¢ — Mn2*

I — L, +2¢

Aqui afiadimos 2 ¢” porque cada molécula de iodo tiene dos dtomos y se requiere un
electron por cada atomo de [

S_Efectuar el balance de cargas. Como esta reaccion ocurre en medio acido, se deben
sumar al miembro de la 1zquierda 8§ H*

MnO, +5e +8H —Mn'

De esta forma quedan dos cargas positivas a ambos lados de la ecuacién
6_ Efectuar finalmente el balance de masa, utilizando para ello moléculas de agua.
MnO, +5¢+8H ->Mn" + 4 H.O
En el caso de la hemiecuacion del iodo:

2T — 5L 2¢

El Mn cambia su miumereo de
oxidacion de +7a +2 v el I
de-1a0

Los Cumbios Quimicos
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Los 10 electrones de ambas
hemiecuaciones se cancelan

El Mn0y es el agente
oxidante y el I" el
agente reductor

7 _Igualar el nimero de electrones intercambiados en ambas hemiecuaciones.
Para ello, debemos multiplicar la primera por 2 y la segunda por 5, para tener 10 elec-
trones en cada una.

(MnO, + 8H* + 5¢ — Mn2* + 4H,0) x 2
QF — I, +2¢e) x5

8 Obtener la ecuacién iénica redox balanceada sumando miembro a miembro ambas
hemiecuaciones, luego de efectuar el producto anterior.

2MnQy 4 16HY + 10 & — 2 Mn** + 8 H,0

10T — I, + 10e

2MnO, + 16 HY + 101- —> 2Mn* + 8H,0 + 51

9 Agregar en ambos miembros de esta ecuacion, los iones necesarios para obtener la ecua-
cién redox total balanceada, de acuerdo con las férmulas de las sustancias del enunciado.
Debemos agregar 2 iones K* para el KMnQ,, 10 K* para el KI y ademas 8 iones SO,*>
para obtener 8 H,SO,, teniendo en cuenta los 16 H".

2MnO, + 16 H* + 101" ~—> 2Mn2* + 8H,0 + 5T

JK* + 880, +10K" — 12Kt + 880,%
4 4

2 KMnO, + 8,80+ 10KI — 2 MnSO, + 8H,0 + 51, + 6K ,80,

Los 12 iones K* del miembro de la derecha, se asocian a 6 de los 8 S0O42- para formar 6
K,S0,. Los 2 SO, restantes se asocian a Jos 2 iones Mn?* para formar 2 MnSO,.
De esta forma hemos balanceado la ecuacién total. Para verificar si estd correctamente
balanceada, contamos el nimero de atomos de cada elemento en ambos miembros.

b) Reacciones en medio bisico
Al efectuar el balance de masas debemos tener en cuenta que en medio basico, predominan

los iones hidréxido (OH-).

Ejemplo 10.3
Balancear la siguiente ecuacion:

Fe + KNO, + H,0 — NH; + KOH + Fe(OH);

La presencia de KOH revela que esta reaccién ocurre en medio béasico. Como en el ejem-
plo anterior, seguimos los siguientes pasos:
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1_ Asignar el numero de oxidacion a los atomos de las sustancias que participan en la reaccion.

0 +1+5-2 +1 -2 -3 +1 +1-2+1 +3 -2 41
Fe + KNO; + H,0 — NH; + KOH + Fe(OH),

2_ Escribir la ecuacién en forma ionica, disociando las bases y las sales.
Fe + K* + NOy + H,0 — NHy + K" + Fe*™ + OH

3 Escribir las hemiecuaciones de reduccion y de oxidacién, teniendo en cuenta los atomos
que cambian su nimero de oxidacion,

3

5 - El N cambia su nitinero de
N 03 — NH; (reduccion)

oxidacion de +5a -3y
0 el FedeQa+3

Fe — Fe’ (oxidacion)
4_ Efectuar el balance de electrones, segiin lo requiera el atomo que cambia su numero de
oxidacion.
NO; + 8¢ — NI

Fe — Fe’™ + 3¢

5 TEfectuar el balance de cargas: Como esta reaccion se produce en medio basico (KOH),

se agregan en el miembro de la derecha tantos iones OH como cargas negativas (%) hay a la
izquierda.

NO, + 8¢ —> NH, + 9 OH'

6_ A continuacion igualamos el nimero de atomos de H (12), afadiendo 6 moléculas

de H,O en ¢l miembro de la izquierda.
NOy + 6H,0 + 8¢ — NH; + 90H"
Como la segunda hemiecuacion esta igualada, la escribimos tal cual.
Fe — Fe'm + 3¢

7_Igualar el nimero de electrones intercambiados en ambas hemiecuaciones.
Para ello, muitiplicamos 1a primera por 3 v la segunda por 8, para tener 24 electrones en cada una.

(NO3” + 6HyO + 8¢ —> NH; + 9OH) x 3

(Fe —> Fe¥" + 3¢) x 8
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8 Obtener la ecuacidn ionica redox igualada sumando miembro a miembro ambas hemie-
cuaciones, luego de efectuar el producto.

3NQ; + 18H,0 + 24 —> 3 NH, + 27 OH
8Fe — 8Fe’ + 24¢

Los 24 electrones de ambas

hemiecuaciones se cancelan 3 NO3' L I8 H,0 + 8Fe y 3 NH3 +70H + 8§ Fedt

9 Agpregar en ambos miembros de esta ecuacion los iones necesarios para obtener la ecua-
cion redox total igualada, de acuerde con las féormulas de las sustancias del enunciado.

Aqui s6lo necesitamos agregar 3 iones K+ para formar 3 KNO-.
El NOj3™ es el agente oxidante y el g ] greE P 3

Fe es el agente reductor
3NO; + I8H,0 + 8Fe — 3NH; + 27 OH™ + 8 Fe?®

3K* 3K*

3KNO, + 18 H,0 + 8 Fe —> 3NH, + 3KOH + 8§ Fe(OH),

Los 3 K~ que agregamos en el miembro de la derecha se asocian a 3 de los 27 OH™ para
formar 3 KOH, y los 24 OH" restantes s¢ asocian a los 8 Fe®™ para formar 8 Fe(OH),.
De esta manera hemos balanceado la ecuacion requerida. Podemos verificar si estd
correctamente igualada, contando los dtomos de cada elemento en ambos miembros.

3. CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

El estudio de las cantidades de sustancia consumidas o producidas en una reaccion quimica
se conoce con el nombre de estequiometria. Los cilculos estequiométricos se refieren a las
relaciones cuantitativas que se pueden establecer a partir de la informacion que brinda una

Los calculos involucrados en ecuacion quimica, Dichas relaciones vinculan la cantidad de reactivos y de productos a través
los problemas estequiométricos de los coeficientes de la ecuacion balanceada y se denominan relaciones estequiométricas.
deben realizarse utilizando Asi como en la cocina la receta provee las proporciones adecuadas de los ingredientes para ela-
ecuaciones quimicas balanceadas. borar una coniida, en quimica es necesaric contar con una ecuacion balanceada para saber las

proporciones en que interviene cada reactivo,
Tanto en la industria como en los laboratorios quimicos se efectian calculos para conocer:
« Cantidad de productos obtenidos:

Cuanto se pucde obtener de un determinado producto en una reaccidon quimica, a partir de
cantidades conocidas de los reactivos,
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* Cantidad de reactivos necesarios:

Qué cantidad de reactivos hay que poner a reaccionar para obtener una determinada canti-
dad de producto,

Ejemplo 10.4

Se ponen a reaccionar 10,0 moles de 4cide clorhidrico (HCI) con suficiente cantidad de
didxido de manganeso (MnQ,). Se produce cloruro de manganeso (1) (MnCl,), agua y
cloro gaseoso. Calcular;

a} la cantidad de MnO, que reacciond

b) la masa en gramos de H,O que se formé

¢) el volumen en litros de Cl, gaseoso obtenido a 0 °C y 1 atm

Resolucion

Para resolver este tipo de problemas seguimos los siguientes pasos:

1_ Escribir la ecuacién balanceada que representa la reaccion y colocar debajo de la férmu-
la de cada sustancia los moles correspondientes a su coeficiente estequiométrico. Asi
quedan indicadas las relaciones molares entre las sustancias que intervienen en la reac-

cion,
- Ecuacién
. balanceada MnQ, + 4HCI —> MnCL, + 2H,0 + Ch(g)
% Relaciones 1 mol 4 mol 1 mol 2 mol 1 mol
| molares o SO OV NS SO S |

2_ Transformar en gramos los moles de las sustancias cuyos datos o incégnitas estin
dados o pedidos en gramos, multiplicdndolos por sus masas molares. Para las sustan-
cias restantes escribimos una raya, ya que no las tendremos en cuenta. Quedan asi indi-
cadas las relaciones de masas que se necesitan para resolver el problema. En este
gjemplo, la tnica sustancia cuya cantidad debemos transformar en gramos es el
agua: m H,O = 2 mol « 18,0 g/mol = 36 g.

Ecuacion
balanceada Mn0O, + 4HCI ? MnCl; + 2H,0 + Cl(g)
Relaciones 1 mot 4 mot 1 mol 2 mol 1 mol
molares
Relaciones

" de masa _ T - 368 —

3_ Colocar debajo, en otra fila, los datos e incOgnitas en las unidades requeridas en el enun-
ciado del problema.
Como en el item ¢) se pide el volumen de clore obtenido y para calcularlo debemos
conocer previamente los moles, ponemos a éstos como incdgnita (z mol).

Los Cambios Quimicos

371




Ecuacién

balanceada MnQ, + 4HCI ——» MnCL, + 2H,0 + ChL(g

Relaciones

1 mol 4 mol 1 mol 2 mol 1 mol
molares

Relaciones n
6g

—_— —_— — J
de masa
A

Datos

¢ incognitas x mol 10,0 mol — Y& z mol

4_ Plantear las relaciones de los datos con las incégnitas, sean molares y/o de masa.

a) Moles de MnO,
Como el dato y la incognita estan dados en moles, conviene relacionar los moles de HCI

(dato) con los moles de MnO, segin:

4 mol HCI - - - -reaccionan con----- 1 mol MnO,
N 10,0mol x Tmol

10,0 mol HC1 X = 2,50 mel MnQ,

4 mol

moles de MnO, que reaccionaron = 2,50 mol

b) Masa de agua
Aqui conviene relacionar la cantidad de BCI, con la masa de agua.

4 mol HCI -- - - producen ---- 36 g H,0
_10,0mol x 36g

=90,0g H,0
4mol £

10mol HCl-rmrmmmmmmccviaam y

masa de H,0 formada = 90,0 g

¢) Volumen de cloroa 0 °C y 1 atm.
Para obtener el volumen de cloro, ¢s necesario previamente calcular la cantidad de cloro

obtenida.

4 mol HC1 ----- producen ----- 1 mol Cl,
1O MOIHCL == - = m meemmmm g = 100mol x Tmol _, o5 i,
4 mol

Como cada mol de Cl, gaseoso que se produce ocupa, a 0 °C y 1 atm, un volumen de
22,4 L, planteamos:
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1,00 mol Cly ------ ocupa - ------ 224L

_2,50mol x 224L

2,50molCly ~---mmmom e X
1mol

=356,0L

Volumen de Cl, (a 0 °C y 1 atm) = 56,0 L

A continuacién veremos un gjemplo de cémo se calcula la cantidad de reactivo necesaria
para obtener una determinada cantidad de producto.

Ejemplo 10.5

Calcular cudntos moles de MnQO, y cuintos gramos de HCl, deben ponerse a reaccionar para
obtener 630 gramos de MnCl,, con la reaccion del gjemplo 10.4.

Resolucidén

De acuerdo con los pasos sugeridos en el ejemplo 10.4, escribimos la ecuacion balanceada
y debajo las relaciones molares y de masas (cuando corresponda). Por tiltimo escribimos los
datos e incognitas del problema:

E:lua?:ccig:da MG, + 4HCE —> MaCL + 2H:0 + Chig)
2‘.’,'1‘:.‘32:‘ ” Tmol | 4mol 1 mol 2mol | 1mol ﬂ fﬂﬁ&;} is%szg];nffnlm
dR: I::::: © 146 g 126 g _ o
— o
i)?l::(s')gnitas x mol ye 630¢ - .

Para calcular la cantidad de MnO, que hay que poner a reaccionar, relacionamos los

gramos de MnCl, (dato), con los moles de MnO,, segin:

126 g MnCl, ----- se obtienen de ----- 1 mel MnO,
630§ MnCL <<= - <o <o -mmemoeomoee- g = 8308 xmol g ol MnO
126g 2

moles de MnO, = 5,00 mol

Para calcular los gramos de HCI que deben reaccionar, debemos partir de las relaciones de
masa entre el MnCl, (dato) y el HCL:

126 g MnCl, - - --se obtienen a partir de ---- 146 g HC]

_630gx 146y

=730g HC
126g

630g MnCl,) ~=--nmmmommmoome oo oo M

masa de HCI=730 ¢
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Vela encendida al aire
R.L.: parafina

P e

Vela tapada y apagada
R.L.: oxigeno

Supongamos que para elaborar
una torta se requiere 1 kg de hari-
na, 6 huevos y 200 g de manteca.
Si solo disponemos de 1 kg de
harina por mas que fengamos
kilos de manteca y docenas

de huevos, es evidente que
podremos hacer Unicamente una
torta, puesto que la harina es ef
ingrediente que limita la
elaboracion de mas fortas.

El reactivo limitante

En una ecuacion balanceada, los coeficientes estequiométricos indican las cantidades exactas
en que intervienen las distintas sustancias que participan en la reaccién. Si la reaccion es com-
pleta siempre se produce de acuerdo con las proporciones estequiométricas. A menudo alguno de
los reactivos se encuentra en exceso respecto de dichas proporciones y cuando la reaccién con-
cluye, ademds de los productos formados, queda parte del reactivo en exceso sin reaccionar.

Hasta aqui hemos visto un conjunto de reacciones en las cuales los reactivos se colocaban
en proporciones estequiométricas y se consumian totalmente al finalizar la reaccion. Sin embar-
go, frecuentemente se llevan a cabo reacciones en las cuales los reactivos no se hallan en las
proporciones estequiométricas. Por ejemplo, si encendemos una vela de parafina, que estd for-
mada por una mezcla de hidrocarburos saturados sélidos, se produce la reaccion de combustion
con oxigeno del aire.

parafina + O,(g) — CO,(g) + H,0(g)

La reaccion continiia hasta que la vela se consume totalmente y en ese momento finaliza la
reaccidon. Uno de los reactivos {(la parafina de la vela) se agotd y el otro (el oxigeno del aire)
estd en exceso y ya no reacciona,

;Qué ocurre si efectuamos la misma reacciéon pero tapando la vela con un recipiente?
Observamos que luego de transcurrido un tiempo la vela se apaga. Esto se debe a que todo el
oxigeno del aire disponible en el recipiente fue consumide y por lo tanto la parafina que esta en
exceso deja de reaccionar. En ambas experiencias, observamos que uno de los reactivos se con-
sume antes que el otro y en ese momento la reaccion concluye.

El reactivo que se consume primero es denominado reactivo limitante (R.L.), porque limi-
ta la cantidad de productos que puede obtenerse. Los demds reactivos se hallan en exceso.

En la resolucién de problemas que involucren reactivos colocados en cantidades arbitrarias,
es esencial identificar cual de los reactivos es el limitante, puesto que todos los cdlculos deben
efectuarse a partir de él.

El reactivo limitante es el que se encuentra en menor proporcion en relacién a los coeficien-
tes estequiométricos y no necesariamente ¢s el que estd en menor cantidad.

Ejemplo 10.6
La reaccion del MnO, con el 4cido clorhidrico es representada por:
MnO, + 4HCI —> MnCl, + 2H,0 + Cl
Identificar el reactivo limitante y calcular la masa que sobra del reactivo que estd en exce-
80, sl se ponen a reaccionar:
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a) 2,00 mol de Mn©O, cen 6,00 mol de HC]
b) 174 g de MnQ, con 365 g de HCI
c) 1,50 mol de MnO, con 219 g de HCL

Resolucion
Escribimos la ecuacion igualada correspondiente a la reaccion y luego toda la informacién
de los dos reactivos.

Ecuacion . y
balanceads MnO, + 4HCI N 4 MaClL, + Z2H, 0 + Chip)
Relaciones 1 mol 4 mol 1 mel 2 mol 1 mol
malares
Relaciones

87,0 146 — - .
de masa ME '8

- R

Datos ¢ . i
NS 4 X S _ S
incognitas .

Ahora planteamos los calculos relacionando las cantidades de los reactivos que se ponen a
reaccionar:
a) Como los datos de los dos reactivos estan en moles, trabajamos con las relaciones molares:

1 mol MnQ, --—- reacciona con---—- 4 mol HCI
2,00 mol MnQ, —----mmm - x = 8,00 mol HCI

Para consumir los 2 moles de MnO, se requieren 8 moles de HCL. Como sélo disponemos
de 6 moles de HCI, éste es ¢l reactivo que se consume totalmente y por lo tanto es el reacti-
vo limitante: RL = HCI. Por lo tanto, el MnO, es el reactivo que estd en exceso,

Notar que el HCI es el reactivo que esta en mayor cantidad (6,00 motl) y sin embargo es el
limitante porque es el que esti en menor proporcion estequiométrica.

Para conocer la masa de MnO, que sobra, calculamos primero los moles que reaccionan, par-
tiendo del reactivo limitante:

4 mol HCI----- reaccionan cof- - - -- 1 mol MnO,

_ 6mol x Ilmol

6ol HOl - - oo oo e i X =150 mol MnO,,

4 mol

Como teniamos 2,00 mol de MnO, y se consumieron 1,50 mol, sobran:
2,00 mol - 1,50 mol = 0,50 mol de MnO, cuya masa es:
0,50 mol x 87 g/mol =435 ¢

masa excedente de MnO, = 43,5 g

M (MnO,) = 87 g/mol

El reactivo limitante fambién
podria haberse identificado consi-
derando que para consurmir total-
mente los 6 moles de HCI se
requieren sélc 1,50 moles de
MnQO, y como teniamos

2,00 moles, éste esta en exceso
yelHCles el RL.

Los Cambios Quimicos
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b) Aqui es conveniente trabajar con relaciones de masa ya que los datos estin en gramos:

87 g MnO, -- - -reaccionan con---- 146 g HCI
_174gx146g

=292 g HCI
87p

174g MNO, - =--=ommmsmmssanas x

Es claro que si disponemos de 365 g de HCl y sélo se necesitan 292 g, el HCI estd en exce-
so y el MnO, es el reactivo limitante: R.L. = MnO,

Para calcular la masa de HCl que sobra una vez que ha concluido la reaccion efectuamos la
diferencia: 365 g HCI - 292 g HC1 = 73,0 g HCL
masa de HCl en exceso =73,0 g

¢) Como los datos estan dados en moles de MnO, y gramos de HCI, planteamos:

1,00 mol MnO,-- - - reacciona con----146 g de HCI
_ 1,50 mol x 146g — 219g HCI

1,50moIMnOg - - === -o-cm e e X o
mo

Dado que también disponemos de 219 g de HC], es evidente que ambos reactivos estan en
proporcién estequiométrica y por lo tanto ninguno de los dos estd en exceso ni es limitante.

Ejemplo 10.7

Se ponen a reaccionar 174 g de MnO, con 10,0 moles de HCI. Calcular:

a) la masa que qued? sin reaccionar del reactivo en exceso

b) la masa de MnCl, formada

Resolucion

Como siempre, ¢scribimos la ecuacién igualada correspondiente al proceso y debajo de cada
sustancia colocamos toda la informacion disponible, incluyendo los datos e incoghnitas:

Ecuacion . . ] )

balanceada MnO, + 4HCI ——  MnChL + 2H0 + CL

Relaciones lmol | 4mol 1 mol 2 mol 1 mol

molares

Relaciones | -

de masa 87,08 __ 126 - -
_* I

Datos e - ;

s 174 g 10,0 mol Xg —_— —

incognitas :

En primer lugar debemos identificar el reactivo limitante. Para ello relacionamos la masa de
MnO, que se pone a reaccionar con los moles de HCI (datos), segin:
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87 g MnOy----- reaccionan con-------- 4 mol HCI

B 174 g x4 mol

= 8,00 mol HCI
87g

174gMNO,, ~--nmmmmmmmmemmsmmmne e x

Para consumir los 174 g de MnOj se requieren 8,00 moles de HCl y como tenemos 10,0 moles
significa que el HCI estd en exceso y el limitante es el MnO,.

a) Teniendo en cuenta lo expuesto quedan 10,0 mol - 8,00 mol = 2,00 mol de HCl sin reaccionar.
Como la masa molar del HCI es 36,5 g/mol, la masa de HC| que queda sin reaccionar es:
m HCl = 2,00 mol x 36,5 g/mol = 71,0 g HCL.

masa de HCl en exceso = 71,0 ¢

b) como el R.L. es el MnO,, relacionamos la masa de ¢ste con la del MnCl, que es nuestra
incognita:

87 g MnO, ----- reaccionan con- - - - - 126 g MnCl,
174 i
1748 MO, <=~ -vemmmmmnnaannn x=1128x1268 550 Mac
2 87 g 2

masa de MnCl, formada =252 g

Pureza de los reactivos

La mayoria de los reactivos que son ufilizados en las reacciones quimicas no son sustancias puras
sino que contienen impurezas que no reaccionan. Por ejemplo, si tenemos una muestra de 100 g de plata
comercial que contiene 8% de plata, significa que solo hay 80 g de plata y el resto son impurezas.

El porcentaje de sustancia contenido en una muestra impura de dicha sustancia se conoce
como pureza de la muestra y se calcula mediante la expresion:

masa de sustancia
Purcza = x 100 (N
masa de muesira

Por ejemplo, para determinar la pureza de una muestra de 250 g de plata comercial que con-
tiene 225 g de plata, efectuamos:

& x 100 =90%
Og
Por lo tanto, hay 90 g de plata por cada 100 g de muesira impura,

Pureza =

L.a masa de sustancia que hay en una muestra cuya pureza es conocida, puede obtenerse calculan-
do el porcentaje correspondiente sobre la masa de muestra. Por gjemplo, si se tienen 500 g de una mues-
tra de caliza cuya pureza en carbonato de calcio es 80%, la masa de carbonato de calcio presente en la
muestra se puede despejar de (1) o calcular como el 80% de 500 g, es decir: 500 g < 80/100 =400 g.

La pureza de un reactivo viene
especificada en el rotulo del enva-
se o bien debe delerminarse
mediante un anélisis quimico.

Los Cambios Quimicos
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Alguncs autores no tienen en
cuenta la impureza de los reacti-
vos como un factor que disminuye
el rendimiento, ya que consideran
gue sblo reacciona el

reacfive puro.

E! CO es un gas incoloro e inodo-
ro, producido por los procesos de
combustion incomplefa. Es uno de
los principales confaminantes de/
aire. Es sumamente toxico por su
capacidad de combinarse con la
hemoglobina de la sangre, for-
mando un compuesto muy estable
denominado carboxihemoglobina.
Esto impide que la hemogiobina
se combine con el oxigeno de las
pulmones y lo lleve a los tejidos, y
se interrumpe el metabolismo
celular produciéndose la muerte
por asfixia.

Cap. 11

Rendimiento de una reaccioén

Hasta ahora hemos supuesto que cuande se produce una reaccidn quimica los reactivos se
consumen totalmente transformandose en productos, de acuerdo con las proporciones estequio-
métricas. Decimos que la reaccion ocurre en forma completa o con un rendimiento del 100%.

No obstante, cuando se produce una reaccién quimica, casi siempre se obtiene menor cantidad
de productos que la calculada segin la estequiometria de la reaccién. Hay varias razones por las
cuales no se obtiene el 100% de los productos esperados:

- Impurezas de los reactivos
Como hemos visto, los reactivos dificilmente se hallan en estado puro. Frecuentemente
contienen impurezas inertes que no forman parte de la reaccidon. Cuando una muestra de
un reactivo es impura, para determinar cuanto reacciona del reactivo puro, es necesario
conocer su pureza.

Pérdidas mecanicas

Durante una reaccion se pueden producir pérdidas per manipulacién de los reactivos.
También se producen pérdidas cuando es necesario separar un producto de los demas com-
ponentes del sistema. Ademas, cuando el producto obtenido es envasado, inevitablemente
se pierde una pequedia parte. Este tipo de pérdidas se conoce genéricamente como pérdi-
das mecanicas.

Reacciones secundarias

A veces puede ocurrir gue alguno de los reactivos reaccione con alguna otra sustancia o
impureza, formando otro preducte. También los reactivos pueden reaccionar entre si para
formar un producto distinto del esperado, disminuyendo la cantidad de productos de la
reaccion principal. Por ejemplo, st la reaccion principal es la combustion del carbén con
oxigeno del aire, representada por:

Cisy +  Oy(gp — COz(g)

Siel oxigeno es insuficiente se producird una reaccion secundaria, que requiere menor can-
tidad de oxigeno, representada por:

2C¢r  + Oy(® — 2C0(@

De esta manera, parte del carbono reacciona formando CO en lugar del CO, de la reaccion
principal, obteniéndose menor cantidad de CO, que la esperada. Las reacciones secunda-
rias disminuyen la cantidad de producto esperado de la reaccion principal.

Reacciones reversibles

Muchas reacciones no alcanzan a completarse, debido a que a medida que avanza la
reaccion los productos formados reaccionan entre si para formar nuevamente los
reactivos. Este tipo de reacciones se denominan reacciones reversibles o invertibles.
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+ Pasividad de algan reactivo
Algunas reacciones concluyen antes de completarse, debido a que algunos de los reac-
tivos pierden la capacidad de seguir reaccionando. Por ejemplo, cuando el aluminio se
oxida en presencia del oxigeno del aire, se va recubriendo de una pelicula dura de
oxido de aluminio que evita que siga reaccionando:

4AL(s)  +  30,(z) — 2ALO,(s)

Se dice que el aluminio "se pasiva” y a partir de ese instante la reaccion finaliza sin haber-
yap
5¢ completado.

Por las razones expuestas, la cantidad de productos obtenida en forma experimental, es menor
que la calculada estequiométricamente y el rendimiento de la reaccién es menor que el 100%.

El rendimiento de una reaccién suele expresarse como porcentaje de la cantidad de un pro-
ducto calculada segin las relaciones estequiométricas.

Definimos rendimiento porcentual (R%) de una reaccion, mediante la relacion:

cantidad obtenida experimentalmente

R (%)= - ; -
cantidad calculada estequiométricamente

x 100 (2)

Esta expresion indica que si el rendimiento de una reaccién es 75%, en la préctica se obtie-
ne el 75% de la cantidad calculada estequiométricamente de cada producto. Esta relacion tam-
bién vale para masas o volimenes (en gases).

Calculo del rendimiento de la reaccién

Para calcular el rendimiento de una reaccion, es necesario conocer la cantidad de algin pro-
ducto obtenida experimentalmente. Después se calcula la cantidad tedrica de ese producto
mediante las relaciones estequiométricas y finalmente se efecttia la relacion porcentual entre
estas dos cantidades,

Ejemplo 10.8

Se ponen a reaccionar 365 g de HCI con 5,00 moles de MnO, y se obtienen 72,0 g de H,0.
Calcular:

a) el rendimiento de la reaccion

b) la masa de CI, que se obtiene

Resolucién

a) En primer lugar completamos el cuadro con todos los datos disponibles:

Los Cambios Quimicos
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Ecuacioén »
balanceada Mn()g +4I;IC! MaCl, - P IO v ChY
; !

Relaciones 1 mol I 4 mol I1mol | 2 mol 1 mol

molares

Relaciones

de masa O 1468 __ o8 Tos
—— 0 U

Df‘t()? . 5,00 mol 365¢g R% - 208 bl

e incognitas -

A continuacién debemos identificar el reactivo limitante, refacionando los moles de MnO,
con los gramos de HCI que se pusieron a reaccionar (datos), segin:

1 mol MnO; ----- reacciona con---- - 146 g HC1
« = Smol x l46g

=730gHCI

1 mol

Se requieren 730 g de HCl para consumir los cinco moles de MnO,. Como solo tenemos 365 g
de HC, éste es el reactivo limitante.

A continuacion calculamos la masa estequiométrica de H,O que se forma, segin:

146 g HCl ----- producen------- 36 g 1,0
365gHCT----- producen - - ---- X = 3638x36g 90,0g11.0
146g 2

Esta es la masa de agua calculada estequiométricamente, que se obtendria si el rendimiento

de la reaccion fuera del 100%. Como en el enunciado del problema nos dicen que solo se

obtuvieron 72,0 g de H,0, aplicando la formula de rendimiento (2) obtenemos:

120
90,0g

Rendimiento = 80,0%

R x 100 = 80,0%

b) Como en el dato de la masa de agua obtenida experimentalmente ya esta considerado el rendi-
miento, para calcular la masa de cloro que se obtiene, planteamos la relacion entre los productos:

junto con 36 g HyO ----- - - se obtienen------ - 71 gCly
juntocon 72g H O -----mmmmmmmmmomomnom s x= PegxTle 142gCl,
36p

masa de Cl, =142 g

A continuacion veremos como se procede cuando alglin reactivo es impuro y el rendimiento
de la reaccién no es 100%.
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Ejemplo 10,9

Se ponen a reacctonar 150 g de una muestra de MnQ, impura (87,0% de pureza) con sufi-
ciente cantidad de acido clorhidrico. Sabiendo que el rendimiento de la reaccidon es 80,0%,
calcular:

a) la masa de agua que se forma

b) la cantidad de cloro que se obtiene

Resolucién:

En primer lugar debemos calcular la masa de MnQ; puro contenida en los 150 g de mues-
tra:m MnQ, = 150 x 87/100 g = 130,5 g.

Ahora escribimos la ecuacion balanceada y debajo toda la informacién que nos suministra
el enunciado del problema.

Ecunacién . . -
halanceada MnO, + 4HCI — MnCl, + 2H,0 + Cl)
E‘:;?::es 1 mol 4 mol 1 mel 2 mol 1 mol
Relaciones

87.0 — — 36 -
de masa B '
:?:i:’ﬁn‘;ta\l 1303g | suliciente 80% — xg y wol

enita:

a) Para calcular la masa de agua que se forma, debemos tener en cuenta que s6lo se obtiene
el 80% de los productos. En lugar de los 36 g de agua correspondientes a la estequiometria
de la reaccion, realmente se obtiene ¢l 80%:

36 g H,0 « 80/100 = 28,8 g H,0

Ahora planteamos los calculos necesarios teniendo en cuenta las unidades requeridas, y que
se obtendri el 80% de los productos de acuerdo con el calculo anterior.

87,0 g MnO, -- - -~ 80 Y- n--- 36 g Hy0 « 80/100 = 28,8 g H,0
130,5g MO, -- - --- 80% - - ---- x - 13058 x 288 .5, H,0
870¢g

masa de H,0 formada = 43,2 g

Del mismo modo procedemos con la parte b):

87,0 g MO, -----~- 80%- - -- -~ 1,0 mol » 80/100 = 0,80 mol
130,58 MnO,, - - - - 80% - - <= - - x= 13058 X 080mol 0 00y,
2 §7,0g

cantidad de Cl, obtenido = 1,20 mol

En este efemplo no es necesario
calcular el R.L, porque al haber
suficiente cantidad de HCI el
MnO, se consume lotalmente y es
el fimitante.

Los Cambios Quimicos

381




CoHy

H—C=C-H

Formula molecular, desarrolfada y
modelo molecular del acetiteno

Otra manera muy utilizada para resolver este tipo de problemas es calcular cuanto producto se
obtendria si el rendimiento fuera 100% v después aplicarle el rendimiento al resultado obtenido:

a) 87.0 g MnO;, ----- 100 %------- 36 g H,0O
1
130,5g MO, ------ 100%------- x= 3038 %368 o4ho1 0
870 ¢g 2

Esta es la masa de agua que se obtendria si el rendimiento de la reaccion fuera 100%. La
masa de agua que se obtiene realmente es el 80% de 54,0 g
m H,0 = 54,0 g x 80/100 = 43,2 g, que es el mismo resultado obtenido anteriormente

b} 87.0 g MnQO5 ------ 100%----<==-- 1,0 mol
~ 130,5 g x1,00mol
8702

130,5g MnO - - - === 100% - - - --- X =1,50mol Cl,

Si aplicamos ¢l rendimiento a este resultado obtenemos:
n Cly = 1,50 mol x 80/100 = 1,20 mol, igual que antes.

Ejemplo 10.10: Ejercicio integrador

El etino o acetileno (C,H,) es un gas que reacciona con oxigeno del aire formando una mez-
cla oxietilénica utilizada en sopletes para soldaduras. Se obtiene por la accion del agua sobre
el carburo de calcio {CaC,), segin la ecuacion:

CaC,(s) + 2H,0 — Ca(OH), (aq) + C,H,(g)

Se ponen a reaccionar 140 g de una muestra impura de CaC, con exceso de H,0; el acetile-

no desprendido se recoge en un recipiente de 40,0 dm?3 a 32°C, donde ejerce una presion de

1,00 atm. La reaccidon ocurre con un rendimiento de 95% atribuible a pérdidas mecanicas.

a) Calcular la cantidad de I1,0 que reaccion6

b) Calcular ta pureza de la muestra de CaC,

¢) Calcular la molalidad de 1a solucién de Ca(OH), formada, sabiendo que la masa de
soluto obtenida esta disuelta en 50 L de agua

d) Caleular el nimero de iones OH" contenidos en la sclucién de Ca(OH),

e) Si se efectiia la reaccion utilizando una muestra de CaC, més pura, sin modificar las
demds condiciones, indicar qué ocurre con la presién ejercida por el C,H, formado

Resolucién
Como el C,H, es un gas, aplicamos la ecuacién general del gas ideal para calcular los
moles obtenidos:

LCaH. = PV 1,00 atm x 40 dm”> K mol
pily =0 F
R 0,082 atm dm3 305K

= 1,60]]101 de Cz[{z
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A continuacidon escribimos la ecuacion balanceada y debajo las relaciones molares, de masas
v los datos e incognitas que nos suministra el enunciado del problema.

Ecuaciom

balanceada CaC, + 2H,0 —> Ca(OH)(aq) + C.H; ()

Relaciones Imol = 2mol I mol I mol

molares

Relaciones

de masa 6408 | — - o

Datos ] ) -0 , .
P x mol y mol 95% Zmol 160 mol

¢ incognitas

a) Para calcular la cantidad de agua que reaccioné usamos los moles de C,H, formados.
Como ¢l rendimiento es 95%, cuando reaccionan 2 mol de H,0, se obtiene el 95% de 1 mol
de CyH, = 1 mol » 95/100 mol C,H, = 0,95 mol C,H,. Por lo tanto:

0,95 mol C,H, - -- - se obtienen a partir de- - - - 2 mol H,0

_ 1,60 mol x 2 mol
- 0,95mol
cantidad de H,O = 3,37 mol

1,60molCyHg == vmmem i mm e eee e e ¥ =3,37mol H,0

b) Para calcular la pureza de la muestra de CaC,, es necesario determinar la masa de CaC,
(puro) que reacciond, para lo cual utilizamos el resultado de los 1,60 moles de C,H, obteni-
dos:

0,95 mol C,H, - --se obtienen de----64,0 g CaC,
1,60 mol x 64,0 g

1,60mol Cqylly ----mmmmmmm e X 595 mol
95 m

=1078¢ C:aC2

Como el rendimiento de 95 % de la reaccidn solo se debe a pérdidas mecanicas, esta es la masa de
CaC, que reacciond. Por consiguiente, utilizando la férmula (1) para calcular la pureza, resulta:

masa de CaC, X 100 = 1078 g
masa de muestra 140 g

Pureza = x 106 =77,0%

pureza de la muestra de CaC, = 77,0%

¢) Como la molalidad es la cantidad de st/kg sv, para calcular la molalidad de la solucion de
Ca(OH), formada, debemos calcular previamente los moles que se obtienen:

Jjunto con 1 mol CyH,----se obtiene----1 mol Ca(OH),

1 I x Imol
junto con 1,60 mol CH., === --==x-n2- g = 100 mal x Tmal _, o o Ca(OH),

1 mol

Como en esfe gjemplo el rendi-
miento menor a 100% es atribui-
ble a pérdidas mecanicas, consi-
deramos que los reactivos reac-
cionan totalmente.

Cap. 8
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Estos moles de Ca(OH), estan disueltos en 50 L de agua o sea 50 kg de agua, puesto que
p (Hy0) = 1 g/em?. Por lo tanto, la molalidad es:

_ 1,60 mol
50 kg

=0.032m

molalidad de la solucion de Ca(OH), = 0,032 m
d) El Ca{OH), es un electrolito fuerte que se disocia completamente en sus iones:

Ca(OH), — Cal* + 20H

Como cada mol de hidréxido de calcio produce 2 moles de iones OH, la cantidad de iones
OH- formada es: 2 x 1,60 mol = 3,20 mol. Para calcular ¢! nimero de iones OH™ debemos
usar el mimere de Avogadro:

n° iones OH™ = 3,20 mol x 6,02 x 1022 mol-! = 1,93 x 1024
n® de iones OH™= 1,93 x 104
¢) Como el CaC, es el reactivo limitante, si se pone a reaccionar una muestra de mayor pure-

za, aumenta la cantidad de CaC, que reacciona y por lo tanto se produce mayor cantidad de
C,H; (g), aumentando la presion.

4. REACCIONES ENDOTERMICAS Y EXOTERMICAS

Las reacciones guimicas se producen con intercambio de energia entre el sistema reaccio-
nante y el medio ambiente que lo rodea. El intercambio de calor es 1a manifestacién de energia
mads frecuente en las reacciones quimicas.

La mayorfa de las transformaciones quimicas se realiza en sistemas abiertos, a la presion
relativamente constante de la atmdsfera terrestre. Por consiguiente, consideraremos que el calor
intercambiado en las reacciones quimicas se realiza a presion constante, y se simboliza Q. Para
medir el calor a presién constante, introducimos una magnitud llamada entalpia (H) que es una
funcién de estado del sistema. Las funciones de estado de un sistema son aquellas que Unica-
mente dependen de sus estados inicial y final.

De esta manera, se le asigna a cada una de las sustancias que interviene en la reaccion una ental-
pia o contenido calorifico intrinseco, que se pone de manifiesto cuando se produce Ja reaccion.
La magnitud que mide ¢l calor intercambiado a presién constante se conoce como variacién de
entalpia (AH), de modo que: Qp = AH.
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Como la entalpia es una funcion de estado, la variacion de entalpia que se produce durante La ecuacion en la que se indican
una reaccion quimica { AHg.,..isn), depende (nicamente del estado inicial de las sustancias los estados de agregacion de las
reaccionantes y del estado final de los productos. sustancias que intervienen y la

cantidad de calor infercambiada,
58 COnoce como ecuacion
AHpeaccion = Hpnat - Hinicial = ZH (productos) - ZH (reactivos) termoquimica.

+ Si AHpeaccion = O 12 entalpia de los productos es mayor gue la de los reactivos, y eso sig-
nifica que el sistema absorbi6 calor y decimos que la reaccion es endotérmica. Por ejem-
plo, la reaccién de descomposicion del NO, en NO y O,, que se produce con la absorcién
de 113 kJ, es endotérmica:

2 NO, (g} INO(g) + Oy(g) AHgeaoeion = H3 kI >0 Hay tablas que registran los
valores de AH para distintas

. p . reacciones.
* Si AHpeyecion < 0, la entalpia de los productos es menor que la de los reactivos, por lo

que el sistema reaccionante liberd calor a su entorno y decimos que la reaccion es exotér-
mica, Por ejemplo en la reaccion de combustion de CH,4 con O, que produce CO, y H,0,
se liberan 802 kJ:

CH,(g) +O,(2) CO, (g + ZH,0(g) AHpaceion = -802 kI <0

En resumen:
AHg a0cign = © significa que la reaccién es endotérmica

Hpeaccian < 0 significa que la reaccion es exotérmica

La variacién de entalpia que acompafia a una reaccidn quimica a presién y temperatura
constantes suele denominarse calor de reaccién.
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EJERCICIOS

Nota: los datos adicionales necesarios para resolver estos problemas pueden obtenerse en la Tabla Periodica

1_ Balancear las siguientes ecuaciones quimicas:
a)KBrO; — KBr + O,
b Si0, + C — CO + SiC
) CHg + 0y(g) —> CO, + H)0
d)PH; + O,(g) —> PH,; + HO
eyHI + H,80, — H,S + 1, + H,O

2_Dadalaecuacion: 4 HBr(aq) + O,{g) — Z2H,0(0) + 2Br, (D
a} Verificar si estd igualada

b) Describir la reaccion quimica representada por la ecuacion

3 Escribir la ecuacion balanceada correspondiente a cada una de las reacciones de N, con O, para formar los siguientes oxidos bina-
riog: NO, N,O, NO, v N,O,.

4 Dadas las siguientes ecuaciones:

a) Zn + 2HCI —>  7ZnCl, + Hy(g)

b) H,S0, + 2KOH — K80, + 2H0

c) Cu + 2H,80, —  CuSO, + SO, + 2H,0
d) AgNO; +  NaCl —>  AgCl + NaNO,

e) H,S0, + S8HI — H,S + 41, + 4H,0

1) Escribirlas en forma idnica
ii) Identificar cuales corresponden a reacciones redox
iii) Indicar en cada una de ellas los atomos que cambian su nimero de oxidacion

5 Dadas las siguientes ecuaciones redox, indicar en cada una de ellas el agente oxidante y ¢l agente reductor.

a) MnO, + 4HCI — MnCl; + 2H,0 + 2Cly(g)
b) Al,O, + 3 H, —> 2Al + 3H,0
¢} Cu + 4H' + 80,4+ —  Cu?* + SO, + 2H,0
d) 2 FeSO, + H,0, + H,80, —>  Fey(8S0,); + 2H,0
e) 5KI + KIO, + 6 HCI —* 6KCl + 3], + 3H,0
6_ Balancear las siguientes ecuaciones por el método del ion electron.
a) MnQO, + HCI — MnCl, + H,O0 + Cl,
b) Cu + HNO; ——> Cu(NO3); + NO, + H,O
c) MnO, + OH- + I —> MnO/> + 107 + H,0
d) MnO, + NOy + HY —>  Mn¥* + NO;y + H,0
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€) KI + KIO; + HCI —> KC + I, + H,0

f) MnO,” + OH- + AsO; —> MnO, + AsO,> + H,0

g) KClO; + FeSO, + I,S0, —> Cl, + Fey(SOy, + H,0

h) KMnO, + H,0,+ H,S0, —> 0, + MnSO, + K,80, + H,0

i) SO;2 + OH- + Cly(g) —> SO + CI + HO

i} KClO, + CrCl; + KOH —> K,CrO, + H,0 + KCI

k) As,0; + KMnO, + HCI —  As,Og + MnCl, + H,0 + KCI
1) MnO, + KOH + KClO, —> K,MnQ, + H,0 + KCI

m) K;MnO, + Cr(OH); —  K,CrQy +  MnO,

n) CoCl, + KOH + KCIO, — (0,05 + KCI + H,0

7 Se pone a reaccionar 1,00 mol de amoniaco con exceso de dxido de cobre (1), segun:
2NHy + 3Cu0 —> N,(g) + 3H,0 + 3Cu
Calcular:
a) la masa de oxido de cobre que reacciond
b} la cantidad de Cu que se formo
¢) el volumen de nitrégeno obtenido, medido a 27,0°C y 1,50 atm

8 El amoniaco es un gas utilizado en la mdustria para la fabricacién de urea, acido nitrico, productos de limpieza, etc. En un proceso
para obtener amoniaco gaseoso, se tratan 25,0 kg de cal (80% de pureza en hidréxido de calcio), con exceso de cloruro de amonio, La
ecuacién correspondiente es:

Ca(OH), + 2NH,Cl — 2NH;(g) + CaCl, + 2H,0
Calcular:
a) el volumen de amoniaco en m3, obtenido a 27,0°C y 760 mmHg b) la masa de agua formada, en kg

9 a) ;Cuintos moles de clorato de potasio son necesarios para producir 100 dm? de oxigeno gaseoso a 0 °C y | atm, segin la reaccién
representada por la ecuacidn siguiente:?
Clorato de potasio — Clorure de potasioc + oxigeno {gaseoso)
b) {Qué masa de cloruro de potasio se obtiene junto con ese volumen de oxigeno?

10_ El éxido de litio (Li,0) es un sélido que puede obtenerse haciendo reaccionar litio sélido con oxigeno a 102°C. Un recipiente pro-
visto de un émbolo contiene 50 L de oxigeno a 102°C y 1,00 atm y cierta cantidad de litio. Luego de producida la reaccidn el volu-
men final es 30 L en las mismas condiciones de presion y temperatura. Calcular;

a) la masa de litio presente en el sistema inicial b) la masa de Li;O obtenida

11_ El carburo de calcio (CaC,) se obtiene haciendo reaccionar cal viva (80 % de pureza en Ca0) con carbono, en un horno eléctrico por
encima de 2000°C, segun;
CaO(s) + 3C(s) — CO(g) + Caly(s)
El carburo de calcio a su vez reacciona con el agua dando hidroxido de calcio vy acetileno:
CaC, (s) + 2H,0() — Ca(OH), (aq) + C,H,(g)
En un proceso para obtener acetileno, al reaccionar cierta masa de carburo de calcio con agua se obtuvieron 41,0 L de C;1, medidos
a 27,0°C y 1,20 atm. Calcular la masa de cal viva empleada.
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12_ Una panaderia necesita elaborar 10 tortas y dispone de 20 kg de harina, 10 docenas de huevos y 1,40 kg de manteca. Si cada
torta requiere 1 kg de harina, 6 huevos y 200 g de manteca, determinar:

a) cudntas tortas puede elaborar, con los ingredientes disponibles
b) qué ingrediente y en qué cantidad debe comprar
¢) cudnto sobra de los demas ingredientes

13_ En el diagrama a la derecha se representa a nivel molecular una pequefia porcion del estado final de la reaccion representada por:
Ny(g) + 20,(g) — 2NO,(g)

& M

— | ® 8
¢ P

a) Identificar el reactivo limitante
b) Dibujar en el diagrama, a la izquierda, una representacion del estado inicial

14_ Se ponen a reaccionar 6,00 mol de NO (g) con 4,00 mol de O, (g). La ecuacion que representa el proceso es:

2NO(g) + O;(g) — 2NO,(g)

Indicar cudl de los siguientes esquemas de particulas representa correctamente el sistema final.

P € B> ® T ®
L ay @ ® &
& o & @ & o

15_ El carborundo, esencialmente carburo de silicio, es un material muy duro utilizado comercialmente comeo abrasivo. Se obtiene
calentando silice ($i0,) con carbono a altas temperaturas, segun:
Si0,(s) + 3C(s) — 2CO(g + SiC(s)
Se ponen a reaccionar 4,50 mol de C con 132 g de una muestra de silice que contiene 11,8 g de impurezas inertes. Calcular:
a) la cantidad del reactivo en exceso que permanece sin reaccionar
b) la masa de SiC obtenido

16 Los organismos vivos emplean los hidratos de carbono como fuente energética, y al degradarlos en el proceso de respiracién celular,
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consumen O, y producen CO, y H,0 liberando energia. La glucosa se metaboliza de acuerdo con la reaccién representada por:
CeHp0p + 60,(8) —> 6CO4{(g) + 6H0()
Un licor dulce tiene 30,0 % m/v de glucosa. Una persona ingiere 75,0 em3 de dicha bebida.
a) Calcular el volumen de oxigeno necesario para metabolizar toda la glucosa ingerida, medido a 36°C y 1 atm
b) Si la reaccién se detiene cuando se ha metabolizado el 80,0 % de la glucosa, calcular el volumen de €O (g) medido a0°C y 1 atm
v Ia masa de agua que se produce en el metabolismo

17_ El marmol es una variedad cristalina y compacta de caliza, que es un mineral rico en carbonato de calcio, Por tratamiento de 50,0 g
de marmol con exceso de HCl, se obtuvieron 5,50 dm? de C0O; a 25,0°C vy 1520 mmHg, segin:
CaCO; + 2HCI — CaCl, + CO,(g) + H,0

Calcular:
a) el porcentaje de carbonato de calcio presente en el mérmol ¢} la masa de agua obtenida
b) la cantidad de HC! consumida d) el nimero de iones Cl™ en el CaCl, obtenido

18_ En un recipiente rigido de 10 dm3 se colocan 8,50 g de NH; y cierta masa de cloruro de hidrogeno a 27 °C, siendo la presion
total del sistema 3,10 atm. Luego de un tiempo se produce la reaccién a temperatura constante, segun:
NH; (g) + HCI(g) — NH,CI(s)
a) Calcular la cantidad de s6lido formado.
b) Calcular la presion total del sistema gaseoso luego de completada la reaccién. Considerar despreciable el volumen ocupado
por el sélido.
c) El solido obtenido se disuelve en 300 cm? de agua (p = 1,00 g/cm3). Calcular la molalidad de 1a solucién resultante.

19_ Se produce la combustién completa de 1,00 kg de glucosa, representada por la ecuacion:
CeHppOg () + 60,(g) —> 6CO,(g) + 6 H,O )
Sabiendo que se obtienen 30,0 moles de agua, calcular:
a) el rendimiento de 1a reaccién
b) el volumen de CO, obtenido a 25°C y 1,50 atm

20_ Al hacer reaccionar 90,0 g de una muestra de aluminio (90,0% de pureza) con 10 mol de HCI se obtienen 55,0 dm3 de H, (g)
a 25°C y 1216 mmHg, segin:
2Al(s) + 6HCl —> 2AICL + 3 H, (g)
Calcular:
a) €l rendimiento de la reaccidn b) la masa de AICI; formada

21_ Se hacen reaccionar 6,35 g de Cu con exceso de acido sulfirico, segin:
Cu(s) + Hy80, — CuSO,(aq) + SO, (g) + H,0
Si el rendimiento de la reaccién es del 90%, calcular:
a) la masa de agua formada.
b) el volumen de SO, obtenido a 0 °C y 1 atm.

22_ En un recipiente rigido de 25 L, se ponen a reaccionar 200 g de una muestra de KC1 (75% de pureza) con 1,00 mol de 0, (g), segln:
4KCI(s) + Oy(g) — 2CL(g) + 2K,0(s)
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Sabiendo que se obtienen 90,0 g de dxido de potasio, calcular:
a) el rendimiento de la reaccion.
b) la presion que soporta el recipiente luego de concluida la reaccion a 27,0°C. (Despreciar el volumen ocupado por el sélido y
considerar que el rendimiento sélo se debe a pérdidas mecanicas).

23 Se ponen a reaccionar 1,60 moles de HI con exceso de una solucion de HySOy 72,5% m/m, segun:

H,S0, + 8HI — H,S(g) + 41, + 4H,0
La mitad del gas H,S formado se hace burbujear en un recipiente con agua, obteniéndose %00 cm? de solucion de H,S 0,100 M.
a) Calcular la masa minima de solucion de H,80, que debe utilizarse.
b) Calcular el rendimiento de la reaccion.
¢) Calcular el nimero de atomos de hidrégene contenidos en el agua obtenida.
d) Si se repite la reaccién con una solucién mas diluida de H,S0y, sin modificar las demds condiciones, indicar si se obtiene
menor masa de iodo.

24 Una muestra de 400 cm? de benceno de densidad 0,878 g/cm3 y cuya pureza es 97.0%, se hace reaccionar con 500 cm? de una solu-

cion 98,0% m/F de acido sulfiirico, segin:
C¢Hy + H,SO0, —> CgHSOH + Hy0
Se obtienen 654 g de 4cido bencenosulfonico (CgH;SO;H). Calcular:
a) el rendimiento de la reaccion.
b) los moles de agua formados.
¢} la masa que quedaria sin reaccionar del reactivo que estd en exceso, suponiendo un rendimiento del 100%.

25 La Soda Solvay (carbonato de sodio) es utilizada en la industria en la fabricacion de vidrio, jabon en polvo, papel, etc. Se hacen

reaccionar 400 g de Soda Solvay técnica (80% de pureza en Na,CO,) con 4,00 dm3 de solucién acuosa de HCI 1,25 M. El CO, (g)
obtenido ocupa un volumen de 50,0 dm3 a 32,0 °C y 1,00 atm. La ecuacion que representa ¢l proceso es:
Na,CO; + 2HCI —> 2NaCl + CO,(g) + H,O
a) Calcular el rendimiento de la reaccion,
b) Calcular el niimero de atomos de hidrégeno contenidos en el agua formada.
¢) Si se aumenta la masa de Soda Solvay, y se efectua la reaccion sin modificar las demas condiciones, indicar si aumenta el
volumen de CO, (g) que se obtiene.

26_ Un método industrial para sintetizar dcido acético consiste en tratar metanol con CO (g}. En determinadas condiciones se hacen

reaccionar 1,98 kg de una muestra de metanol de 98,0% de pureza, con 50,0 dm3 de CO (g) medido a 100 °C y 50,0 atm. El rendi-
miento de la reaccion es 90,0%.

a) Escribir la reaccidon que representa a este proceso.

b) Calcular el volumen de acido acético (p = 1,049 g/cm?} obtenido.

¢) Calcular el nimero de dtomos de hidrogeno contenidos en el dcido acético producido.

27 El agua lavandina utilizada como blanqueador y bactericida, es esencialmente una solucién de NaClQ en agua, que se obtiene haciendo

burbujear cloro gaseoso sobre una solucion de NaOH, segin:
Cl, (g) +2 NaOH —> NaClO + NaCl + H,0
Se hacen burbujear 142 g de cloro gaseoso sobre 40,0 dm3 de una solucion de NaOH 0,150 M. La reaccién ocurte con un rendimien-
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to del 85,0%, por pérdidas mecanicas. Calcular:
a) la masa que quedo sin reaccionar del reactivo que estd en exceso.
by la masa de NaClO formada.

28 La urea es un compuesto organico utilizado como fertilizante y en alimentos balanceados para animales. En determinadas condicio-
nes, la urea reacciona con el agua segun la ecuacion:
CO(NH,), + H,O > 2NH;(g} + CO,(g)
Se hace reaccionar una cierta masa de urea con exceso de agua. Los gases producidos con un rendimiento de 75,0%, se recogen
en un recipiente cerrado de 74,0 L a 27.0°C, donde ejercen 2,00 atm de presion. Calcular:
a) la masa de CO, formada.
b) la masa de urea que se puso a reaccionar.
¢) la presion parcial del amoniaco en el recipiente.

29 FEl fenol es un compuesto organico utilizado en la sintesis de diversos polimeros. Por copolimerizacién de fenol con formaldehido se
obtienen las bakelitas, uno de los polimeros sintéticos mas antiguos. FEl primer paso de esta sintesis esta representado por la
sigulente ecuacion:

C¢HsOH + CH,0 — C;Hg0,
Se hacen reaccionar cantidades estequiométricas de fenol y formaldehido y se obtienen 620 g del producto. El rendimiento de la reac-
cion es 91,0%.
a) Calcular las masas de fenol y de formaldehido que se pusieron a reaccionar.
b) Sila experiencia se repite empleando una muestra de fenol de 98,0% de pureza, determinar qué masa debe ponerse a reac-
cionar para obtener igual masa de producto.

30_ Se desean obtener 100 dm? de clero gaseoso a 23,0°C y 760 mm Hg, haciendo reaccionar pirolusita (mineral que contiene 80,0% de
Mn(,}, con exceso de solucidén de HCL 10,5 M, segun:
MnO, (s) + 4ICl(aq) —> MnCl,{(s) + 2H,O() + Cl,(g)
El rendimiento de la reaccién es 87,0%. Calcular:
a) la masa de pirolusita necesaria.
b) la masa de agua formada.

31_ Se hacen reaccionar 51,9 g de As,O; (pureza = 95 %) con 62,5 cm? de una solucién de HBr 64,8% m/v, de acuerdo con la ecuacidn:
As,05(s) + 6HBr(aq) —— ZAsH,(g) + 3Br,0(g)
L os gases producidos por la reaccién (80 % de rendimiento) se reciben a 177°C en un recipiente rigido donde la presion parcial del
Br,0 (g) es 1,08 atm.
a) Calcular el volumen del recipiente en el que se reciben los gases formados.
b) Calcular la presion total que soporta dicho recipiente.
¢) Calcular el nimero total de atomos de hidrogeno contenidos en los productos obtenidos.
d) Calcular qué masa y de qué reactivo, quedaria sin reaccionar si ¢l rendimiento fuese 100 %.
e) Indicar si la masa de productos obtenidos aumenta, si en iguales condiciones se emplea una solucién mas concentrada de HBr.

32_ Una muestra impura de 706 g de Cu (75,0% de pureza) se hace reaccionar con 60,0 dm? de una solucién 0,500 M de HNO;, con
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un rendimiento de 90,0% por pérdidas mecanicas, segin:
3Cu + 8HNO; — 2NO(g) + 3CuNOj), + 4H,0
El NO gaseoso desprendido es recogido en un recipiente de 61,5 dm? a 27,0°C y 1520 mmHg.
a) Identificar el reactivo limitante
b} Calcular la masa que queda sin reaccionar del reactivo que se halla en exceso
c¢) Calcular la cantidad de sal obtenida
d) Calcular el nimero de dtomos de hidrégeno contenidos en el H,O formada
¢) Indicar si la masa de productos obtenidos aumenta, si se emplea el mismo volumen de una solucién mas concentrada de HNO;
sin modificar las demas condiciones

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

7 a)li9g b)1,50mol «¢) 8,20 dm’
8 a) 13,3 m3 b) 9,70 kg

9  a298mol  by222g

10_ a)i82 g b)39,0 g

11 140 g

12 a)7 b) manteca: 600 g ¢) 10 kg harina y 5 docenas de huevos
14 1

15 a} 0,50 mol de SiO, b) 60,2 g

16 &) 19,0 dm? b) 13.4 dm3 de CO, y 10,8 g de agua

17 a)90,0% b) 0,900 mol ¢)8,10g d) 542 = 1023 jones

18_ a) 0,500 mol b} 0,64 atm ¢) 1,67 m

19 2)90,0% b) 489 dm3
20 a)80% b) 320 g
21_ a)324¢ b) 2016 cm?
22 a)95.0% b) 1,43 atm
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23
24
25
26_
27
28
29
30_
31

32

a)27.0g b) 90% ¢) 8,67 x 1023
a) 94,8% b) 4,14 mol ¢) 62,0 g de acido sulfurico
a) 80,0% b) 2,408 = 1024

b) 3121 cm3 ¢) 1,31 x 1026 atomos
a) 80,0 g NaOH b) 127 g
a)88,0¢g b) 160 g ¢) 1,33 atm

a) 516 g de fenol y 165 g de formaldehido  b) 527 g fenol

a)515g b) 148 g
a) 6,83 L b) 1,80 atm ¢) 2,40 % 1023 d) 32,8 g As,0,
a} Cu b) 490 g ¢) 7,50 mol d) 1,204 x 1025

€} aumenta

€) no
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1. INTRODUCCION

Una reaccion elemental es aque-
lla que ocurre en un solo paso, es
decir que no puede ser “descom-
puesta” en reacciones mas senci-
flas, como por ejemplo la reaccion
N,O,(g) — 2 NOJg).

La mayoria de las reacciones da-
das como ejemplos en este libro
ocurren mediante mecanismos de
dos 0 méas pasos, como por ejemplo
la reaccion H,(g) + 2 ICI(g) — I,(g)
+ 2 HCl(g).

Una ecuacion quimica representa
solo a los estados inicial (reactivos)
vy final (productos) del sistema y por
lo tanfo no brinda informacién so-
bre los pasos intermedios que los
conectan.

En el capitulo anterior estudiamos los cambios quimicos, o sea los procesos mediante los
cuales se rompen enlaces en los reactivos y se forman nuevos enlaces para dar origen a productos
distintos (las reacciones quimicas).

Sin embargo, no hicimos ninguna mencién a la velocidad con que se producen estos cambios.
Esta cuestion es fundamental: por ejemplo, en un proceso industrial es importante conocer la
velocidad de la reaccion de interés para evaluar su viabilidad economica; las reacciones quimicas
que ocurren en nuestro cuerpo deben producirse a la velocidad adecuada para sostener la vida;
habitualmente mantenemos los alimentos a baja temperatura, lo que nos permite conservarlos
por més tiempo ya que disminuye la velocidad de ciertas reacciones que conducirian a la pérdida
de sus propiedades nutritivas.

La rama de la Quimica que estudia la velocidad de las reacciones se denomina Cinética
Quimica.

La cinética de las reacciones tiene que ver, sencillamente, con la medida de velocidades de
reaccion. La Quimica toda tiene que ver con las reacciones, ya que constituyen los procesos me-
diante los cuales la materia se transforma. De manera que el conocimiento de las velocidades a
la cuales ocurren las reacciones quimicas tiene importancia préactica fundamental.

Si bien nos ocuparemos en forma introductoria y breve de la determinacion de velocidades
de reaccién, a la cinética quimica le incumbe un campo mucho més amplio que la mera determi-
nacién experimental de velocidades: la Cinética Quimica estudia la velocidad a la que ocurren
las reacciones y también los mecanismos mediante los cuales se producen dichas reacciones.

En general, los productos de las reacciones quirnicas se obtienen a partir de los reactivos lue-
go de una secuencia de reacciones elementales que, combinadas, resultan en la reaccién global.
Dicha secuencia de reacciones elementales (“pasos”) constituye el mecanismo de la reaccion en
estudio. Su determinacién y analisis permite saber por qué una dada reaccién ocurre a una cierta
velocidad y cémo afectan diversas variables experimentales a su valor. La determinacion del
mecanismo de las reacciones es uno de los aportes centrales que incumben a la cinética quimica,
con importantes implicancias cientificas, tecnoldgicas, economicas y ambientales.

La velocidad de las reacciones quimicas depende, entre otros factores de:

1- La concentracion de los reactivos (y a veces también de los productos).

2- La temperatura.

3. Los catalizadores (modificadores de la velocidad, ya sea para acelerar o retardar la reac-
cion).
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2. COMO EXPRESAR LA VELOCIDAD DE
UNA REACCION

Cuando planteames una ecuacion quimica distinguimos reactivos de productes. Cuando en
la prictica ponemos en contacto a los reactivos para producir una reaccion, una forma razona-
ble de comprobar si [a reaceion realmente ocwire consiste en verificar si las cantidades de los
reactivos disminuyen y las de los productos aumentan. Esta comprobacion puede ser ficilmente
apreciable por nuestros sentidos si la reaccion provoca al sistema un cambio de color (inclusive
a veces pueden apreciarse coloraciones intermedias durante ¢l transcurso de la reaccion entre las
colores inicial y final del sisterna), o bien si la reaccién ocurre en fase liquida y produce gases.
s¢ observaran como burbujas.

Para las reacciones quimicas, es tan importante verificar que ocurren, como determinar a qué
velocidad lo hacen. Dado que en muchos casos nos interesan las reacciones que ocurren en fase
liquida acuosa y que en tales circunstancias el sistema mantiene su volumen casi constante, es
util y habitual que la velocidad se exprese como la variacion de la concentracion (molar, gene-
ralmente) de un reactivo o un producto a medida que transcurre el tiempo.

En general, para una especie X en una reaccion quimica se define ta velocidad de cambio
de concentracion como la variacion de su concentracién luego de un cierto intervalo de tiempo.

AlX]
v

Y
Donde A[X] = [X] final - [X]inicial

y At es el intervalo de tiempo que transcurre entre el momento final v el inicial de observacion.

Esta magnitud suele determinarse por via experimental, mediante analisis quimicos de las
concentraciones de reactivos vy productos.

Su valor es negativo si corresponde a un reactivo y positivo si corresponde a un producto,
ya que la concentracién de los reactivos disminuye y la de los productos aumenta a medida que
transcurre la reaccion.

Consideremos, por e¢jemplo, que se estudia la reaccion siguiente:

Br,(aq) + HCOOH(aq) — 2 HBr(aq) + CO,(g)

y que asignamos ¢l valor cero a la variable tiempo (2 = 0 s) en el instanic en que se mezelan los
reactivos, con concentraciones iniciales de bromo y de 4cido metanoico iguales a 0,0120 mol/L, y
concentraciones iniciales 0,00 mol/L para los productos (es decir, que se parte de la mezcla de
reactivos).
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Estrictarnente, sera una ve-
locidad media de cambio de
concentracion si el intervalo de
tiempo considerado es discreto
{como en el ejemplo dado hasta
aqui} o una velocidad instanta-
nea de cambio de concenira-
cion, si el intervalo de tiempo es
arbitrariamente pequerio. Para
nuestros propositos, los efem-
plos refieren a velocidades me-
dias, aunque no expliciternos tal
distincion.

Luego de transcurridos 50 segundos se determina que las concentraciones de reactivos y
productos son:

[Br,] = 0,0101 mol/L
[HCOOH] = 10,0101 mol/L
[HBr] = 0,0038 mol/L
[CO,] = 0,0019 mol/L.

Entonces, la velocidad de desaparicién del reactive bromo es:

mol mol
_AlBry]  0.0101——-— 00120 /= -0,0019 mol _ 28% 105 mol
VBra T T A 50s—0s =75 Ls Ls

la cual en este caso debe ser igual a la velocidad de desaparicion del 4cido metanoico, debido a
que las concentraciones iniciales y a los 50 s de ambos reactivos es la misma.

En cuanto a los productos de la reaccion, la velocidad de aparicién de bromuro de hidrogeno
es:

mol ol
A[HBr] 0003872 -0 00038 mol mal
Vg = - L L - = 7,6x107%—
’ At 50s—0s 50 Ls Ls

mientras que la correspondiente a la aparicion de dioxido de carbono es:

mol mol
_A[CO,;] 0,00194—-0 74— _0,0019 mol _ 38 % 10-5 mol
Veor T A 50s—0s =750 Ls Ls

En el ejemplo de la reaccién del bromo con el cido metanoico, obtuvimos tres valores distin-
tos de velocidad de cambio de concentracién. Esto es poco practico para referimos a la velocidad
de la reaccién, ya que seria muchoe mas itil disponer de un Gnico valor.

Por eso, se define la velocidad de una reaccién quimica teniendo en cuenta los coeficientes
estequiométricos de la ecuacion que la representa y las velocidades de cambio de concentracidn,
cambiando el signo a las de los reactivos y conservandolo en las de los productos. Se obtiene asi
un tnico valor positivo que denominamos velocidad de reaccion.

Para una reaccién general

aA+rR —»zZ+ekE

la velocidad de reaccién se expresa como

18141 _

1A[R]  1A[z]  1A[E]
a At z e

Ty At oz At e At
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o0, lo que es lo mismo:

Uy Vg vy Vg
V =——— —— = — = -
[£3 r z e
En nuestro gjemplo,
AlBr,]  A[HCOOH] 1A[HBr] _ A[CO,] 2 10-5 0!
At At 2 At AT Ls
o bien,
_ _ VyBr _ _ —5 mol
UV = —Vgr, = —Pycoon = 2 = Vco, = 3,8x 10 L_S

Como se puede apreciar, esta definicion es muy atil ya que se obtiene un tinico vator para
caracterizar la velocidad de reaccion.

Ejemplo 11.1

En la reaccion representada por A — productos, la concentracion de A es inicialmente 0,2550 M
y 40 min mas tarde s 0,2035 M. ;Cual es la velocidad media de reaccién en dicho intervalo de
tiempo, expresada en (a) M min''; (b) M s71?

Resolucidén:
Consideraremos que ¢ = 0 min cuando [A] = 0,2550 M = [A], ¥ t = 40 min cuando [A] =
0,2035 M =[A],,. Entonces,

(a)
AlA] [Alsg —[Alp _  02035M—02550M 0,0515M
~ At 40min-Omin 40 min "~ 40 min
=1,29x 103 M
(b o min

Para expresar la velocidad de reaccién en unidades de M/s (o bien mol L' s™'), basta recordar
que 1 min = 60 s, por lo tanto y en base al planteo anterior:

3 [A] o 0,0515M>< 1min e 10ﬁsl\fl
VS T T T 20min N 60s ~ s

Por lo tanto, las respuestas son: (a) 1,29x107° M min™'; (b) 2,15x105 M s |,
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Las soluciones de H,O, se despro-
porcionan {dismutan) espontanea-
mente a temperatura ambiente. En
ausencia de catalizadores lo hacen
en forma extremadamente lenta,
pero la reaccion se acelera mucho
en presencia de metales (Pt, Ag),
de MnO,, de la enzima catalasa
{cuyo efecto se puede observar
como burbujas al verter agua oxige-
nada sobre una herida) ¢ de trazas
de bases provenientes del vidrio.
Por tal motivo, se almacenan en
recipientes de plastico encerados y
estabilizados con urea. Incluso una
pequefia particula de polvo puede
iniciar fa descompaosicion en solu-
ciones concentradas, de modo que
se envasan y trasiadan en condicio-
nes libres de polvo y de metales.
La funcion def agua oxigenada
coma agente oxidante o reductor
es muy conocida y de mucha utili-
dad en Quimica Analitica. Cuando
actiia como agente oxidante, se re-
duce a agua en medio acido:

2H +26+H,0, > 2HOyaion
hidroxido en medio basico: 2e- +
H,0, - 2 OH. Come agents re-
ductor, se oxida a oxigeno molecu-
tar: H,0,—» O, + 2H' + 2 & (medio
acido); H,0, + 2 OH >0, + 2 H,0
+ 2 e (medio basico).

Como toda expresion que depende de los coeficientes estequiométricos, el valor de la veloci-
dad de una reaccion debe especificarse consignando la ecuacion estequiométrica correspondien-
te. Es decir, dicho valor dependera de la forma en que se ha escrito la ecuacidn quimica, como
mostraremos en el ejemplo siguiente.

Consideremos la reaccion de descomposicién del agua oxigenada para dar agua y oxigeno
gaseoso como productos. En un experimento realizado para medir su velocidad inicial se obtu-

vieron los valores siguientes:

t=0s [H,0,]= 1,85 M
r=200s [H,0,] = 1,62M

En base a estos datos, la velocidad de desaparicion del agua oxigenada es:

mol mol
_ AlH;0,] 162—— - 185 1~ _ —0,230 mol _ 115 % 10~ mol
V200 T " ar | 200s-0s 200 Ls Ls

Si representamos a la reaccion con la ecuacion quimica siguiente:
2 Hz0,(aq) —» 2H,0(D + 02(8)
La velocidad de la reaccién es:
_ LA[H 051 _ _vins0,
2 At 2

Pero si representamos a la reaccion con la ecuacion siguiente:

mol
v = =575 % 107 —
Ls

1
H,0;(aq) = H,0(1) + 3 0,(g)
la velocidad de reaccion es:

A [HZ 02] mol
v=—— %=~y o, = L15x 1077 —
At H202 Ls
Notemos que la velocidad de desaparicion del agua oxigenada es independiente de la forma
en que escribimos la ecuacién quimica. Naturalmente asi debe ser ya que el valor de YH,0;es el
resultado de medidas experimentales. Sin embargo, la velocidad de reaccion es distinta, ya que
depende de los coeficientes estequiométricos.

Hemos visto que Ja velocidad de una reaccién suele expresarse en unidades de concentracion
sobre tiempo. En el caso de reacciones que ocurren en fase gaseosa la cinética de la reaccidn se
suele estudiar midiendo cambios de presion a lo largo del tiempo. En esos casos, las velocidades
se expresan por gjemplo en Pa s™', atm 57, ete.
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Asi, para ta reaccion: 2 Hy(g) + O,(g) —2 H,0(g)

La velocidad de reaccion, expresada en funcion de las presiones parciales de los reactivos y
del producto, se expresa:

_ _lp(Hz) _ _P(Oz) _ EP(HZO)
2 At At 2 At

3. DEPENDENCIA DE LA VELOCIDAD CON LA CONCENTRACION:

ECUACION DE VELOCIDAD DE UNA REACCION

Desde que se comenzaron a estudiar las velocidades de las reacciones, los experimentos
mostraron que la velocidad suele depender de las concentraciones de los reactivos (y a veces
también de los productos). Por ello, se propuso una expresion general para mostrar esta relacién.
Esta es la llamada ecuacion de velocidad de una reaccion, que se expresa como el producto del
coeficiente (0 constante) de velocidad & y de las concentraciones de reactivos y productos, cada
uno elevado a una potencia denominada orden parcial.

De forma general, para la transformacion:

aA+rR »zZ+eE
La ecuacion de velocidad es

v =k [A]" [R]™ [Z]' [E}/

Los exponentes n, m, i y j son los érdenes parciales respecto de A, R, Z y E respectivamente.
La suma » + m+ i + j constituye el orden total (u orden global) de la reaccion.

En los ejemplos que trataremos, los productos no intervienen en la ecuacion de velocidad. En
tales casos la ecuacion general se reduce a:

v = k [A]*[R]™

La constante de velocidad & y los érdenes parciales n y m se determinan experimentalmente.
Es importante sefialar que » y m no coinciden, en general, con los coeficientes estequiométricos
ay r. Lo hacen estrictamente cuando se trata de una reaccion elemental (aquella cuyo mecanis-
mo consiste en un solo paso).

Las unidades de & dependen del orden total de la reaccién. Considerando variaciones de

concentracion molar con el tiempo medido en segundos, si el orden total ¢s #, las unidades de
kson: s mol'™ L,
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El valor numérico de esta constante de proporcionalidad & es igual al de la velocidad de la

reaccién quimica estudiada cuando todas las concentraciones son unitarias (en nuestro ejemplo,
cuande [A] = [R] = 1,00 mol L.

Podemos analizar distintos ejemplos de reacciones cuyas ecuaciones de velocidad se han

determinado experimentalmente, para apreciar ¢omo varian las unidades en que se expresa la
constante o coeficiente de velocidad:

2N,0,(g) — 4NO,(g) + O,(g) v=k[N,0,]

. Reaccion de orden total 1 (o de primer orden total}).
. Dimensiones de k: (tiempo) .

Unidades de & (por ¢j.): s, h'!, ete.

H(g) + L(g) — 2 Hig) v="KkH,] L]

. Reaccién de orden total 2 (o de segundo orden total}.

. De primer orden respecto al H, y de primer orden respecto al 1.
. Dimensiones de &: (iempo) '(concentracion) .

Unidades de & (por ej.): s ' mol”' L, min ' mol ‘' L, etc.
CH,CHO(g) - CH(g) + CO(g) v=/k [CH,CHOT**

. Reaccion de orden total 3/2,
. Dimensiones de &: (tiempo) '{concentracidn) '

Unidades de & (por ¢j.): min ' M "2, h M2, etc.

Existen algunos casos, como en la descomposicién de la fosfina (PH,), donde la velocidad es

independiente de la concentracién:

4 PH,(g)} — P,(g) +6 H,(g) y=k[PH "=k

. Reaccion de orden cero.
. Dimensiones de & (concentracion){tiempo) .

Unidades de & (por ej.): M s, M min™', etc.
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Determinacién de los 6rdenes parciales de reaccién y de la constante de
velocidad

Uno de los métodos consiste en medir la velocidad inicial (aquella que se determina a partir
de la mezcla de los reactivos) de la reaccidn en estudio, manteniendo en dos o mas experimentos
las concentraciones iniciales de todos los reactivos constantes excepto la de uno de ellos para ver
como afecta su cambio el valor de la velocidad inicial.

Para ejemplificar el uso de este método consideremos la reaccién quimica entre el cloruro de
metilo y el agua, representada por la ecuacion

CH,Cl(g) + H,0(g) — CH,OH(g) +HCl(g)
Al efecto de estabiecer su ecuacion de velocidad contamos con los datos experimentales

tabulados a continuacion, determinados a una cierta temperatura. La velocidades fueron obte-
nidas midiendo alguna propiedad del sisterna relacionada con la concentracion de reactivos o

productos.

CHACI (H:0] o Velocidad

Experimento [ (mi)ml)'”" : IIIT inicial
(mol/L) {(mol L's™"

l 0,250 0,250 2,83

2 0,500 0,250 5,67

3 0,250 0,500 11,33

Para determinar el orden respecto de cada reactivo, planteamos 1a ecuacion general de veloci-
dad v =k [CH,CIJ"[H,O]" y analizamos los cambios de la velocidad de la reaccién cuando cam-
bia la concentracion de un reactivo mientras que la concentracién del otro permanece constante.

. En los experimentos 1 y 2 no cambia [H,0]. EI cambio de velocidad se debe entonces
al cambio de [CH,Cl]. Como al duplicar [CH,CI] la velocidad se duplica podemos deducir que
el orden parcial respecto de CH.CI es I (uno).

. En los experimentos 1 y 3 no cambia [CH,CI]. El cambio de velocidad se debe al cam-
bio de [H,0]. Como al duplicar [H,0] se cuadruplica la velocidad podemos deducir que el orden
parcial respecto del H,O es 2 (dos).

Las deducciones de los parrafos anteriores pucden realizarse sencillamente, ya que los datos
experimentales informados en la tabla lo permiten.

En forma general, conviene realizar el calculo sistematico de los 6rdenes parciales relacio-
nando los experimentos adecuados:
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En un primer paso, relacionamos la velocidad para el experimento 2 con la del experimento
1, donde la tnica diferencia en las condiciones iniciales es el cambio en la concentracidn de
CH,CL:
v, k[CH;C1)% [H,017

vy k[CH5CIJ}[H,0]7

Teniendo en cuenta que [CH,C1], es el doble que [CH,CI],, o sea [CH,Cl), =2 = [CH,CI},, ¥
que [H,0], es igual a [H,0], podemos reemplazar en la relacion anterior y nos queda:
v, (2 x[CHCly)" [H,0]7"
v, [CH3ClR[H,0I7

Simplificando las concentraciones de agua, y considerando las propiedades de la potencia-
cion obtenemos:

v, 2"[CHaCl}
v, [CH;CITY
Simplificando las concentraciones de cloruro de metilo se obtiene
V2
v—; =

271
Considerando los valores de la velocidad obtenidos para ambos experimentos:

5,67

2" =
2,83

= 2,004 = 2
Con lo cual el orden parcial respecto de CH,Cles n = 1.

Procediendo de manera aniloga con los experimentos 3 y 1, podemos obtener el orden par-
cial respecto del agua, m:

vy k[CH3CNE [Ho01F  [CHaCHT (2 % [Hp0])™ _ 2™M[H007 ) 11,35 2011
v R[CHsCIP[H,0I  [CHaCIF[H0IF  [H0IF ° ~ 283
= 4
am=2

Si bien los drdenes parciales pueden tener valores numéricos cualesquiera, es muy habitual
que estos sean enteros o fraccionarios. Por esa razon redondeamos los cocientes v, /v,y v/, al
entero mas proximo (2 y 4, respectivamente) para determinar # y m en este gjemplo.

El orden total de 1a reaccion es igual a 3 (tres).
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El valor de k se calcula como el promedio del obtenido en cada uno de los experimentos a
partir de la expresién:

k=v/ ({CH,CI] {H,0]})

k, =2,83mol L™ s7' /(0,250 mol L' x (0,250 mot L)) = 181,12 mol2 L2 §™!
k,=35,67mol L' s7' /(0,500 mol L' x (0,250 mol L-'¥) = 181,44 mol 2 L2 5!
k,= 11,35 mol L' s /(0,250 mol L™ x (0,500 mol L-)?) = 181,60 mol 2 L? s~

El valor de la constante o coeficiente de velocidad resulta ser &= [81,4 mol21.2s",

Como ya mencionamos, las unidades de k quedaron determinadas una vez conocido el orden
total de la reaccion.

Por lo tanto, la ecuacién de velocidad de la reaccion a la temperatura en que se realizaron los
experimentos es:

v = 181,4 mol? L* s~ [CH;Cl] [H,0]?

El conocimiento de la ecuacion de velocidad de una reaccion quimica es util, entre otros mo-
tivos, para estimar cual serd la velocidad de la reaccion a una cierta temperatura, a partir de un
conjunto dado de concentraciones de los reactivos cuyo orden parcial es distinto de cero.

Ejemplo 11.2

Se tienen los datos siguientes para la reaccion entre el hidrogeno y el monéxido de nitrogeno
a 630 °C:

2H;(g) + 2 NO(g) ~ 2 H,0(g) + N, (g)

Experimente ([E;{ /'E]) {if))l]/;; V?:l‘;gglad
(mol L7 s7)

1 0,100 0,250 2,16%107

2 0.0500 0,250 1,08%107

3 0,100 0,125 5,40x1076

Calcular en base a los resultados experimentales:

(a) el orden total de la reaccion.

(b) la constante de velocidad.

(c}]a velocidad de la reaccion cuando [H,] = 0,750 mol/L y [NO] = 0,550 mol/L.
(d) la velocidad de cambio de concentracién del agua.
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Resolucion:
Los subindices indicaran el nimero de experimento al que se refieren las magnitudes.

(a) Para determinar el orden parcial de H,, consideramos los experimentos 1 y 2. Dado que
[H,]/[H,),=2=v/v, el orden parcial respecto de I, es igual a 1 (uno).

Para determinar el orden parcial de NO, consideramos los experimentos 1 y 3. Dado que
[NO]/INO], =2y v,/v, = 4, el orden parcial respecto de NO es igual a 2 (dos).

Como consecuencia de los resultados anteriores, el orden total (o global) de la reaccion es 3 (tres).
(b) Para determinar la constante de velocidad, tenemos que calcularla para cada uno de los
tres experimentos y luego promediar los valores obtenidos. Siendo £ = v, / ([H,]; [NOJ?), ten-
dremos:
k =k, =k =k=346x10"M"*s"

(c) v=k[H,] [NOT". Reemplazando los valores determinados hasta aqui,

v=346x102 M2 0,750 M - (0,550 MY = 7,85x10~ M s
() v=2vu,0+ tyo=2v=2785x 10 M5 = 1,57 x 107 M5~

ESTUDIO DE LA ECUACION DE VELOCIDAD

— Ecuacion de velocidad: ; Qué informacion provee?
Permite describir la dependencia de la velocidad de una reaccion con las concentraciones
de reactivos y productos a temperatura constante.

~> Orden pareial (respecto de un reactive), es cada una de las potencias a la que se eleva la
concentracion de un reactivo en la ecuacidn experimental.

—> Orden total (o global), es la suma de las potencias a las que estan elevadas las concentra-
ciones de los reactivos en la expresién de la ecuacion de velocidad de dicha reaccion.

—» La ecuacién de velocidad de una reaccién siempre se determina experimentalmente.
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4. DEPENDENCIA DE LA VELOCIDAD DE REACCION CON

LA TEMPERATURA

Experimentalmente se verifica que la velocidad de 1as reacciones quimicas aumenta al au-
mentar la temperatura. La expresién que hemos visto para la velocidad de reaccion mncluye las
concentraciones de los reactivos y la constante o coeficiente de velocidad . Dado que las con-
centraciones molares no varian apreciablemente con la temperatura, se ha atribuido esa depen-
dencia a la constante de velocidad.

Efectivamente, la constante de velocidad depende de la temperatura. Al aumentarla, aumenta
el valor de & y en consecuencia la velocidad. Para muchas reacciones quimicas se verifica que
esa dependencia estd descripta por la ecuacion:

Ea
k = Ae RT
A: factor preexponencial
E : energia de activacién
R: constante de los gases
T temperatura absoluta
e: base de la escala de logaritmos naturales.

La ecuacion anterior fue establecida empiricamente por $vante Arrhenius en 1889, En ella
consideré a los pardmetros 4 y £ independientes de la temperatura (lo cual probd ser una su-
posicion erronea), ajustando sus valores en base a datos cinéticos experimentales. La ecuacion
empirica de Arrhenius resulté ser consistente con la expresion tedrica de & que surge de la Teoria
de las colisiones y que describimos brevemente a continuacién.

Los quimicos propusieron un modelo tedrico para las reacciones que establece que las mo-
léculas deben chocar entre si para reaccionar. Pero dado que no todos los choques resultan en
una reaccion, distinguiremos a aquellos que si lo hacen como choques eficaces. En una colision
eficaz, se redistribuiré la energia de manera que se rompan algunos enlaces quimicos en los reac-
tivos y se formen nuevos enlaces, dando lugar a los productos.

La teoria de las colisiones postula que hay tres factores que afectan a la velocidad de una
reaccidn quimica: (a) la frecuencia de las colisiones; (b) la energia de las colisiones v (c) la orien-
tacién relativa de las especies que colisionan.

(a) Frecuencia de las colisiones: si aumentamos la frecuencia con que chocan las moléculas,
aumentaremos la velocidad de la reaccién, Una forma de hacerlo es aumentando la concen-
tracion de las moléculas de los reactivos (cuyos aspectos practicos describimos en la seccion
anterior) y ofra es aumentando la temperatura; cuando aumenta la temperatura, las moléculas se
desplazan a mayor velocidad y chocan méas a menudo.
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(b) Energia de las colisiones: ya mencionamos que cuando las moléculas chocan, pueden
no reaccionar. Para que ocurra la reaccion, las moléculas deben chocar con energia suficiente
para formar nuevos enlaces quimicos. Si aumentamos la temperatura las moléculas se moveran
a mayor velocidad, es decir, con energia cinética mas alta y los choques entre ellas serdn mas
energéticos. Denominaremos energia de activacion a la energia minima (superior a la energia
cinética promedio) que deben tener las moléculas que chocan para que ocurra la reaccién qui-
mica. La velocidad de la reaccién aumentara conforme lo haga la energia de colision entre las
moléculas de los reactivos.

(c) Geometria de las colisiones: ain cuando las moléculas tengan la energia suficiente para
dar lugar a los productos, esto no garantiza que ocurra la reaccion. Para que en efecto la reaccién
proceda, las moléculas reactivas deben orientarse en posiciones favorables. Es decir que las
moléculas que chocan deben hacerlo de una manera particular para que la colision sea eficaz. De
otro modo, las moléculas simplemente rebotarin como consecuencia del choque.

Por ejemplo, si consideramos a la reaccion entre el monoxido de nitrégeno v el ozono, NO(g)
+0,(g) = NO,(g) + O,(g) y suponemos que chocan una molécula de cada reactivo con una
energia igual o mayor a la de activacion, es necesario que el nitrdgeno de la molécula de NO
“apunte” a un oxigeno del extremo de la molécula de ozono, para alcanzar un estado con los
enlaces reordenandose y que simbolizaremos O-N---0---0-O (transformandose luego en O-N-O
+ 0-0). Si es el oxigeno de la molécula de NO el que se acerca a una molécula de ozono (N-O
0-0-0) el choque no sera eficaz y las moléculas rebotaran, conservando su identidad quimica.

En el ejemplo anterior, el “estado” intermedio que simbolizamos O-N---0---0-0, donde se
esta rompiendo un enlace O-O en el ozono mientras se esta formando un enlace N-O adicional
para dar lugar a NO,, se suele denominar estado de transicion y es la estructura mas energética
de 1a reaccién. La teoria cinética propuesta por H. Eyring y otros en la década de 1930, denomi-
nada Teoria del complejo activado, pone su énfasis en esta especie hipotética que aparece Como
consecuencia de la colision y se postula come intermedia entre los estados de los reactivos y de
los productos (el asi llamado complejo activado). No nos extenderemos en ella s1 bien juega un
papel muy importante entre las herramientas tedricas que disponen los quimicos {provee, por
ejemplo, una expresion para el factor 4 de Arrhenius que muestra s dependencia con T, entre
otros aportes).

A partir de la teoria cinético molecular se determina que la fraccion de moléculas que chocan
con energfa suficiente (igual o mayor que la energia de activacion E)es ¢ Ea/RT _Si llamamos Z
a la frecuencia de colisién y j a la probabilidad de que una colision tenga la geometria adecuada,
la expresion para la constante de velocidad & que surge de la teoria de las colisiones es:

k=7xjxebalkT
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que, como ya habiamos anticipado, es consistente con la ecuacién empirica originalmente pro-
puesta por Arthenius (con 4 = Z % 7). Esta descripcion tedrica provee una interpretacion sencilla
para los pardmetros empiricos de Arthenius 4 y £ : el primero se relaciona con la frecuencia de
colisiones geométricamente adecuadas y el segundo con la energia minima necesaria para que la
reaccion quimica ocurra.

5. MECANISMOS DE REACCION

Como hemos comentado, las reacciones quimicas transcurren a través de pasos o reacciones
elementales. El conjunto de estos pasos elementales constituye el mecanismo de la reaccion.,

Otra utilidad importante del conocimiento de la ecuacion de velocidad de una reaccién —ade-
mas de que nos permite calcular velocidades a partir de ciertas concentraciones iniciales de los
reactivos y evaluar las concentraciones de reactivos y productos en funcién del tiempo- radica
en que la determinacion experimental del orden respecto de cada reactivo ayuda a descartar los
mecanismos ensayados en el papel que no son consistentes con los resultados experimentales.

El mecanismo de reaccion planteado debe explicar tanto la estequiometria de la reaccién
global como su ecuacién de velocidad. A partir de alli los quimicos cinéticos deben determinar
la existencia de cada especie propuesta en el mecanismo y la velocidad de cada uno de los pasos
elementales que lo constituyen.

Por ejemplo, la ecuacion de velocidad de la reaccion en fase gaseosa

oo NO,+CO — CO,+NO
esv= h

Al ser de orden 2 en dioxido de nitrégeno y orden 0 en monéxido de carbono, tenemos un
ejernplo més para mostrar que los ordenes parciales no suelen coineidir con los coeficientes es-
tequiométricos de los reactivos,

La ecuacion de velocidad sugiere, ademas, que si una reaccion quimica es tan rdpida como
el mas lento de sus pasos mecanisticos, en este caso las colisiones con moléculas de CO no son
determinantes de la velocidad (aunque obviamente “algo™ debe colisionar con ellas para que se
obtengan los productos de la reaccion global, si bien esto parece ocurrir muy rdpidamente). Es
decir, el mecanismo involucra algln paso (lento) dende el NO, no colisiona directamente con
el CO.

Efectivamente, los estudios cinéticos determinaron que la reaccidn transcurre mediante un
mecanismo de dos pasos, cada uno de los cuales consiste en reacciones que requieren la colisién
de dos particulas (las colisiones eficaces de més de dos particulas son poco probables):

La velocidad de las reacciones quimicas
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El tridxido de nitrégeno, NO,,
se produce en el paso 1} y se
consume en el paso 2), asi que
no aparece en la ecuacion qui-
mica de la reaccion global, se
frata de una especie interme-
diaria.

Paso 1} NO, + NO,— NO, + NO
Paso 2) NO, + CO — NO, +CO,

Para que se produzca la reaccion 1) dos moléculas de NO, deben chocar eficazmente entre
si y en la 2), ocurre algo similar entre moléculas de trioxido de nitrégeno y de monoxido de
carbono.

Los ordenes parciales y los coeficientes estequiométricos coinciden sélo si la reaccion es ele-
mental. Entonces, como cada paso de un mecanismo es una reaccion elemental, resulta sencillo
escribir las ecuaciones de velocidad para los pasos 1) y 2):

Paso 1 v, =k, [NO,J Paso2 v,=k [NO,]|[CO]

Por lo que hemos conjeturado y fuera confirmado por los estudios cinéticos de esta reaccion,
en efecto el paso 1) es més lento que el paso 2), por lo cual la velocidad de la reaccién global
quedara determinada por la del paso 1), que en este caso y como consecuencia, coincide con la
ecuacion de velocidad global.

Ademas, la suma “miembro a miembro” de los pasos 1) y 2} dan como resultado la reaccion
global, cumpliendo asi las dos condiciones indispensables de cualquier planteo mecanistico.
Asimismo, podemos afirmar que la energfa de activacion del paso 1) -mds lento- sera mayor que
la correspondiente al pase 2), mas rapido.

Podemos representar esta situacion en un grafico de energia en funcién de las etapas por las
que pasa la reaccidn (exotérmica) hasta la obtencién de los productos (“coordenada de reac-
cion™). ° o

o NDz +€0

a---C—=0

ERERGIA

N03+ NO +CO

oy + NO

i A i " 4

COORDENADA DEREACCION

410

Capitulo 11




6. LOS CATALIZADORES

Hasta el momento hemos estudiado que la velocidad de una reaccion se puede modificar
cambiando las concentraciones de reactivos o variando la temperatura. Sin embargo, se ha ve-
rificado experimentalmente que existen ciertas sustancias que, agregadas a un sistema reactivo,
pueden modificar su velocidad aungque no se consumarn en la reaccion y por lo tanto, no pueden
ser consideradas como reactivos propiamente dichos.

Un catalizador es una sustancia que interviene en una reaccion quimica medificando el
mecanismo por el cual ocurre, pudiendo acelerarla o retardarla.

El catalizador, que se mezcla junto con los reactivos, se recupera inalterado lucgo de la reac-
¢ion quimica donde interviene y puede ser parte de la ecuacion de velocidad de la reaccion. Se
diferencia en estos dos aspectos de las especies intermediarias, que se crean y destruyen durante
los pasos del mecanismo y no intervienen en la ecuacién de velocidad.

Por ejemplo, la ley de velocidad de Ja reaccién representada por
250,(g) + 0,(g) = 280 (¢)

catalizada por NO(g), es v = & [O,] [NOJ.

Si es un acelerante, la £, del mecanismo de la reaccion catalizada serd mas baja que la co-
rrespondiente a la de la reaccion no catalizada. De lo contrario, el catalizador utilizado sera un
retardante de la reaccion.

En e grafico siguiente mostramos, para la reaccion de sintesis del agua (una reaccion exotér-
mica), ¢l perfil de energias para la reaccion no catalizada - curva (a)- y para la reaccidn catalizada
utilizando cinc en polvo (acelerante), curva (b).

Notemos que si bien el catalizador modifica el valor de energia minima para que la reaccién
s¢ produzca (energia de activacion), no cambia ni las energias propias de los reactives ni las de
los productos. Una consecuencia de esto es que si la reaccidn en estudio es reversible, la
catalisis no modificard su estado de equilibrio. Desarrollaremos los conceptos de reversibilidad
de reacciones y de equilibrio quimico a partir del capitulo siguiente.
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Los catalizadores se suelen clasificar seglin estén o no en la misma fase en que se lleva a cabo
la reaccion.

Se dice que un catalizador es homogéneo cuando se encuentra en la misma fase que los reac-
tivos. Por ejemplo, en la descomposicion dei agua oxigenada en presencia de Fe(ID):

Fe*(aq)
2 H;0,(aq)

H20(1) + 02(g)

Para mostrar que la especie Fe(II) es un catalizador y no un reactivo, lo simbolizamos en la
ecuacion quimica escribiéndolo sobre la flecha.

Un catalizador heterogéneo es aquel que se encuentra en una fase diferente a los reacti-
vos, como ocurre cuande se utilizan catalizadores solidos en contacto con reactivos gaseosos.Ya
mostramos un ejemplo de esta clase para la reaccion de sintesis del agua catalizada por cinc. La
reaccion que vimos como ejemplo de orden cero (descomposicién de la fosfina) es catalizada por
la presencia de tungsteno (W).

Otra reaccion muy importante a nivel industrial que utiliza catalizadores heterogéneos es la

de hidrogenacién de hidrocarburos (mediante la cual se adiciona hidrdgeno a un hidrocarburo
insaturado para obtener un hidrocarburo saturado), acelerada por la presencia de un metal:

Pt(s)
CH; = CH(g) + Hy(g) = ~ CH3 — CH3(g)

412

Capitulo 11




El platino, el niquel, el cinc y otros metales son empleados cominmente como catalizadores
en reacciones que involucran al hidrogeno gaseoso. La velocidad de reaccion aumenta porque
las moléculas de H, se atraen con la superficie metalica (estos catalizadores suelen utilizarse
finamente divididos o con estructura “esponjosa”, al efecto de aumentar su area de contacto con
los reactivos), la cual a su vez permite una geometria de colision mas estable y favorable.

Por iiltimo, otro aspecto importante que debemos mencionar se refiere a la catalisis enzima-
tica. Las enzimas son sustancias catalizadoras en los sistemas bioldgicos, imprescindibles para
regular las reacciones quimicas en los organismos vivos. Casi todas las enzimas conocidas son
proteinas.

La funcién principal de estas moléculas consiste en aumentar la velocidad de las reacciones
para que sean adecuadas para el mantenimiento de la vida. No es infrecuente que dicha veloci-
dad aumente en un factor 10% la mayoria de las reacciones en los sistemas biolégicos tienen una
velocidad casi nula en ausencia de estos catalizadores.

La caracteristica fundamental de las enzimas como especies cataliticas es su especificidad:
en nuestro cuerpo hay muchos tipos diferentes de enzimas y cada una de ellas es especifica para
una reaccion quimica de interés; una enzima cataliza casi siempre una Gnica reaccion quimica, o
a lo sumo a un pequeiio grupo de reacciones muy relacionadas. Se las suele clasificar de acuerdo
al tipo de reaccion que catalizan.

Por ejemplo, 1a reaccion representada por CO, + H,O — H,CO,, fundamental para el proce-
so de respiracion es catalizada en nuestro organismo por una enzima llamada anhidrasa carbéni-
ca; esta reaccion catalizada es diez mitlones de veces mds rapida que en ausencia de catalizador.

La velocidad de las reacciones quimicas
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EJERCICIOS

1_ Escribir las expresiones de la velocidad de las reacciones siguientes:

a) 2NO(g) — 2NO(g) + Og)

b)4 PH,(g) — P (g)+6HJ(g)

¢) 4 NH,(g)+50,(g) — 4 NO{(g) + 6 H,0(g),
d) C,H,(g) + 772 O,(g) — 2CO,(g)+3 HO(®

en funcidn de la desaparicion de los reactivos y de la aparicidn de los productos.
2_ Para la reaccion X + 2 7Z-»3 R + T, se sabe que en un instante dado v, = -2,30x10"* M s™',

(a) ;Cual es la velocidad de reaccion en ese momento?
(b) ;Cual es la velocidad de desaparicion de X?
(c) ;Cudl es 1a velocidad de formacion de R?

3 El mondxido de dinitrégeno se descompone seglin representa la ecuacion quimica siguiente:
2N,0(g) — 2 Ny(g) + O,(g)

Bajo ciertas condiciones a 900 K la velocidad de reaccion es 6,16x10% M s, Calcular los valo-
res de velocidad de cambio de concentracion de las especies involucradas en la reaccion quimica.

4 Lareaccion 2 X +3 Z — M es de primer orden respecio de X y de Z. Cuando las concentra-
ciones iniciales son [X] = 0,155 mol/L y [Z],= 0,0470 mol/L la velocidad es 8,33x10°M s a
25°C. Calcular ¢l valor de 1a constante de velocidad 4 a esa temperatura.

5_ Se estudid cinéticamente la reaccion entre las sustancias gaseosas Ay B a 30,0 °C: 3A(g) +
B(g) A ,B(g). Cuando se duplicd la concentracion de B manteniendo la concentracién de A
constante se duplico la velocidad y ademds el orden global de reaccién resultd ser igual a 3. Se
determind que cuando [AT= [B]= 0,250 M, la velocidad fue igual a 1,00x102°M s'. ;Cudl es el
valor de la constante de velocidad a dicha temperatura?

6_ La descomposicion del N,O, puede representarse con la ecuacion: 2 N,O,— 4 NO, + O,. Para
un valor inicial [N O] = 3,15 M, la velocidad de reaccién es 5,45%107° M s™, y cuando [N,0O.] =
0,780 M, la velocidad de reaccion es 1,35%10 ° M s !, Determinar el orden de reaccion.

7_Lareaccidon X + Z — R + T es de segundo orden en X y de orden cero en Z. El valor de £ es
0,0153 M~"' min™ a 25 °C. ;Cual es la velocidad de reaccion cuando [X] = 0,125 My [Z] = 1,50 M?

414

Capitulo 11




8 Para la reaccién a 250 °C representada por NO,(g} + CO(g) — NO(g) + CO .(g) se determind
que el orden global es 2 (que a su vez coincide con el orden parcial del NO ,) ¥ que la constante
de velocidad tiene un valor de 0,301 L mol-'s™". Si en un experimento realizado a 250 °C se parte
de [NO,]=2,50x10" My [CO]= 1,50x10* M, calcular la velocidad de reaccion.

9_ Eli cloruro de sulfurilo (SO,CL,) se descompone de acuerdo con la reaccion representada por:
SO,CL(g) — 80,(g) + ClL(g)

Determinar: (a) el orden parcial con respecto a SO,Cl{g) y (b) la constante de velocidad a 25 °C,
a partir de los datos de velocidades iniciales (v,} siguientes, obtenidos a 25 °C:

[SO:Clz]o, mol/L | 0,10 0,37 0,76 1,22
vo, mol L 57! 2.24x10° 8,29x10° 1,71x10° 2,75x107%

10_ La velocidad inicial (v,) de la reaccién A + B —> C + D se determind a cierta temperatura
en condiciones iniciales distintas, obteniéndose los resultados que se dan en la tabla siguiente:

Experimento | [Als, M | [B]o, M | v, M g
1 0,185 | 0,133 | 0,0335
2 0,185 | 0,266 0,135
3 0,370 | 0,133 ! 0,0675
4 0,370 | 0,266 0,270

a) ;Cual es el orden parcial respecto de A y respecto de B?

b) ;Cual es ¢l orden total o global de reaccidn?

c) (Cual es el valor de la constante de velocidad £?

d) ¢ Cudl es el valor de la velocidad de reaccion a la temperatura de los experimentos y
expresada en M min ' si [A] = 0,0168 mol/L y [B], = 0,663 mol/L?

11_ La velocidad inicial de la reaccidn representada por 2 NO A8) + F(g) — 2 NO,F(g) se de-
termind a 667° C en condiciones iniciales distintas, obteniéndose los resultados que se dan en la
tabla siguiente:

Experimento | [NOzJo, M | [F2]o, M | vg, M ™!
1 1,15 1,15 6,12x107
2 1,72 1,15 1,36x107
3 1,15 2,30 1,22%1073

a) ;Cudl es el orden parcial respecto de NO, y respecto de F,?

b) ;Cudl es el orden total o glebal de reacc1on°

¢) ,Cudl es el valor de la constante de velocidad &?

d} (Cual es el valor de la velocidad de reaccion (expresadaen M h'yala temperatura de
los experimentos si [NO,], = 0,110 mol/Ly [F.], = 0,585 mol/L?

La velocidad de las reacciones quimicas
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12_ Determinar la ecuacion de velocidad a cierta temperatura para la reaccion descripta por:
NO(g) + H,(g) — productos

a partir de los datos de velocidades iniciales tabulados a continuacion:

Experimento | po(Hz), Torr | po(NO), Torr | vo, Torrs™
1 400 159 34
2 400 300 123
3 289 400 160
4 205 400 110
5 147 400 79

13_ En la reaccion del mondxido de nitrogeno con cloro, 2 NO(g) + Cl(g) — 2 NOCl(g), cuando
se duplican las concentraciones de ambos reactivos, la velocidad aumenta 8 veces. Cuando se
duplica solamente la concentracion de cloro, la velocidad se duplica. (Cuales son los érdenes
parciales respecto del NO y del C1.2

14_ La velocidad inicial de la reaccién A + B — C se determind a cierta temperatura en condi-
ciones iniciales distintas, obteniéndose los resultados que se dan en la tabla siguiente:

Experimento | [Alo, M | [Blo, M | vo,M 5™
1 0,100 | 0,200 | 0,0500
2 0,100 | 0,300 | 0,0750
3 0,200 | 0,400 0,400

;Cual es la expresion de la ecuacion de velocidad?

15_FEn la descomposicion térmica del etanal: CH,CHO(g) — CH,(g) + CO(g), el orden total de
la reaccion es igual a 3/2. Si se duplica la concentracién inicial de etanal entre dos experimentos
distintos, calcular el factor en que aumenta la velocidad luego de tal cambio.
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RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

_ _EA[NOZ] _ EA[NO] A[0;]

2 At 2 At At

PNo, _ VNno _
ST Ty Tl
b)
_ LA[PH3] A[R]  TA[H,0]
T4 At T At 6 At

Ve, Vh,0

= 4 =UP4: 6

_1A[NHz]  1A[0;] 1A[NO]  1A[H,0] _
T4 At T s At 4 At 6 At

Unny _ VYo, _ Vno _ VHyo

4 5 4 5

d
_ _AlCHg]

_24[0;] _ 1A[CO,]  1A{H,0]
At 7 At 2 At 3 Ar

-y __ZUOZ_UCOZ_UHZO
Catls 7 2 3

2 (a) 1,15%10°*M s7; (b) - 1,15%10M s, (c) 6,90x 10*M s !,
3 =-123x10°M st =1.23x10°M s, =6,16x10M s,
4 114M' s,

5 0,640 L mol? s\,

6_ Orden 1 (uno).
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7 2,39x10*M min™'.

8 1,88x10°M s,

9 (a)orden 1 (uno); (b) 2,25%107 57",

10_a) A: 1 (uno), B: 2 (dos); b) 3 (tres); ¢) 10,3 M~ 57!, d) 4,56 M min™.

11_a) NO,: 2 (dos), F,: 1 (uno); b) 3 (tees); ¢) k=4,01x10* M2 s d) 0,0102Mh .
12 v=3.40x10* Torr?s ! [NOJ[H,].

13_ La reaccién es de orden 2 respecto de NO y de orden 1 respecto de Cl,.
14_v=250M"s ' [AF[B].

15_ La velocidad aumentara 2,83 veces cuando se duplica la concentracion de etanal.
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1. INTRODUCCION

En este capituio estudiare-
mas el concepto de equilibrio
quimico dindmico, la constante
de equilibrio y las modificacio-
nes de los factores que determi-
nan el equilibrio.

Concepto de equilibrio dinamico

Si se introduce un objeto caliente en un vaso con agua fria, al cabo de cierto tiempo tanto el
agua como el objeto tendrén la misma temperatura. Cuando esto ocurre el sistema formado por
el agua y ¢l objeto alcanza un estado de equilibrio térmico. A partir de ese momento, la tempe-
ratura del sistema no cambia con el transcurso del tiempo.

Decimos que un sistema cuyas propiedades macroscépicas no cambian a lo largo del tiem-
po se encuentra en estado de equilibrio. El equilibrio térmico es un ejemplo de equilibrio fisi-
co. En Ias soluciones saturadas se establece otro tipo de equilibrio fisico: el equilibric de solu-
bilidad. Existen también otros equilibrios fisicos que se producen entre fases de una sustancia
pura, en recipientes cerrados y determinadas condiciones de presion y temperatura:

+ Equilibrio liquido—vapor: por ejemplo, agua liquida en equilibrio con su vapor.
» Equilibrio solido-liquido: por ejemplo, hielo en equilibrio con agua liquida.

« Equilibrio sélido—vapor: por ejemplo, naftaleno solido en equilibrio con su vapor.

Para introducir el concepto de equilibrio dinamico, analizaremos un ejemplo del equilibrio
de fases liquido—vapor. Supongamos que tenemos un recipiente cerrado que contiene agua en
contacto con aire a una temperatura determinada. Durante el proceso de evaporacion podemos
medir que la presion que ejerce la fase gaseosa aumenta, hasta que a partir de un instante no
cambia mas con el tiempo. El sistema alcanzé un estado de equilibrio, en el cual permanecera
indefinidamente a menos que se cambie la temperatura. A nivel macroscépico, todo ocurre
como si el proceso de evaporacion hubiera concluido.

En la Figura 11.1 vemos como puede interpretarse este proceso a nivel molecular. Algunas
moléculas del liquido que se hallan en la superficie, debido a su movimiento, tienen suficiente
energia cinética para vencer las fuerzas de atraccién de las otras moléculas y “escapar” hacia la
fase gaseosa. De este modo aumenta el niimero de moléculas en la fase gaseosa, se eleva la pre-
sion total y crece la probabilidad de que algunas de ellas choquen con otras moléculas de los
componentes del aire o del mismo vapor. Luego del choque, las moléculas de vapor pierden
energia cinética y vuelven a la fase liquida, produciéndose la condensacion. Este proceso con-
tinta, hasta un instante a partir del cual el niimero de moléculas que escapa de la fase liquida
por unidad de tiempo, es igual al que regresa, como se muestra en el tercer recipiente de la
Figura 11.1:
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T cte.

estado intermedio
o molécula de agua

estado de equilibrio

Figura 11.1: Equilibrio liquido-vapor

El sistema alcanzd un estado en el que se producen simultaneamente dos proceses opuestos
(evaporacion y condensacion). Decimos que a partir de ese instante el sistemna se encuentra en
un estado de equilibrio dindmico que representamos ast:

H,O (liquida) =  H,O (vapor)

La dobte flecha indica que el sistema estd en estado de equilibrio dindmico y que
ambos procesos (directo ¢ inverso) ocurren simultineamente y con igual rapidez. En el
equilibrio, el nimero de moléculas de la fase gaseosa permanece constante y la presion
que ejercen también.

Equilibrio Quimico

En el capitulo 10 hemos supuesto que las reacciones quimicas eran completas, es decir, que
ocurrian hasta que por lo menos uno de los reactivos se consumia totalmente. Reacciones como
las de combustion o de neutralizacion, son pricticamente completas y suelen indicarse separan-
do los reactivos de los productos con una flecha tnica. Por ejemplo, la neutralizacion del HCI
con NaOH se representa por:

HCL + NaOH ——>  NaCl + H,0

En estas reacciones, los productos formados casi no reaccionan entre si, por lo cual una vez
agotado el reactivo limitante el proceso concluye. Sin embargo, esto no es asi para la mayoria
de las reacciones quimicas. Con frecuencia los reactivos sole se convierten parcialmente en pro-
ductos. En otras palabras, la reaccion ocurre hasta alcanzar un punto de equilibrio antes que el
reactivo limitante se consuma totalmente.

Consideremos, por ejemplo, la reaccion de descomposicion de tetroxido de dinitrégeno
gaseoso (N,Oy), incoloro, en dioxido de nitrégeno gaseoso (NO,), de intenso color marrdn roji-
zo. LLa ecuacion que representa el proceso es:

N2O4(®) — 2NOy(g)
incoloro marron rojfizo

Equilibrio dindmico

Una vez que el sistema
agua-vapor alcanzo el equilibrio,
retiramos una pequefia cantidad
de H,O de la fase liquida y la
sustituimos por la misma cantidad
de 3H,0 cuyas moléculas contie-
nen tritio (3H), que es un isbtopo
radiactivo del hidrogeno. Al cabo
de cierto tiempo la fase gaseosa
presenta radiactividad, lo cual
indica que en el equilibrio hay
intercambio entre las moléculas
de liquido y de vapor, sin que se
percihan cambios a nivel
macroscopico. Esto prueba que el
equifibric establecido es dinamico.
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Coloquemos 1,00 mol de N,O, (g) en un recipiente rigido de 1,00 dm? a 134°C, con el
objeto de producir su descomposiciéon en NO, {(g). La concentracion molar inicial de N,Qy
es 1,00 M, que representamos: [N,Oy4] = 1,00 M. Luego de transcurrido cierto tiempo, se
observa que el sistema inicialmente incoloro va tomando un color rojizo, lo que indica la
presencia de NO,, y puede verificarse que en el sistema hay cantidades apreciables de las
dos sustancias.

Si representamos los valores obtenidos de las concentraciones del reactivo y del produc-
to en funcion del tiempo en un par de coordenadas cartesianas, obtenemos un grafico como
se muestra en la figura de la izquierda. A medida que la reaccién progresa la concentracion
del reactivo (N,O,4) disminuye y la del producto (NO,) aumenta, hasta que llega un
momento en que la concentracion de N,Oy es 0,500 M y la de NO, es 1,00 M. A partir de
ese instante las concentraciones de ambas sustancias no cambian con el tiempo. Todo ocu-
rre como st, al menos a nivel macroscopico, la reaccion se hubiera detenido. Decimos que
en ese instante el sistema ha alcanzado un estado de equilibrio quimico. El sistema per-
manece indefinidamente en ese estado sin cambiar su composicion, a menos que se modi-
fiquen las condiciones de presién y temperatura.

Analogamente, si efectuamos una experiencia en las mismas condiciones, pero partien-
do de dos moles de NO,, con el transcurso del tiempo se va formando N;Oy, segln:

2NOz () — NyO4(g)
marron rofizo incoloro

S§i representamos graficamente las concentraciones de ambas sustancias en funcion del
tiempo, obtenemos un grafico como el de la izquierda, en el que la concentracién del reac-
tivo (NQ,) disminuye hasta 1,00 M y la del producto (N;O,4) aumenta hasta 3,500 M. A par-
tir de ese momento el sistema alcanza un estado de equilibrio quimico, en el cual las con-
centraciones de reactivos y productos permanecen constantes.

En ambos graficos vemos que ¢l estado final es el mismo, es decir, las concentraciones
finales tanto de NO, como de N,0O,4 son las mismas en ambas experiencias. Esto significa
que en las mismas condiciones, la composicién final del sistema en equilibrio es la misma,
independientemente del sentido en ¢l que se produjo la reaccion.

Aqui cabe preguntarse si la reaccion ha concluido es decir, si a nivel molecular ya no se
producen cambios, o bien si las moléculas de reactivos y productos siguen intercambiando-
se constantemente. Para responder estas preguntas, interpretaremos la reaccion desde el
punto de vista submicroscopico. En una muestra de N,Oy (g) las moléculas chocan conti-
nuamente entre si fragmentdndose y generando moléculas de NG, (g), de acuerdo con la
siguiente ecuacion:

NyO4(g) —— 2NO; (g}
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Esta reaccién se puede representar a nivel molecular mediante el siguiente modelo:

N,0,

Una vez que aparecen moléculas de NO, (g), comienza a ocurrir la reaccion opuesta. Hs

decir, como consecuencia de los choques, dos moléculas de NO; se unen generando una molé-
cula de N,Oy4 (g):

2NOy(g) —  NyO4(g)

Esta situacion también la podemos representar a nivel molecular segin:

N0,

La fragmentacion de las moléculas de N,O, produce NO, y al mismo tiempo las colisiones
entre éstas generan nuevamente N,O4. En la reaccion directa la concentracion de N,Oy
decrece y la de NO, va aumentando progresivamente. Pero a medida que la concentracion
de esta dltima aumenta, la reaccion inversa ocurre con mayor frecuencia. Llega un punto en
que las concentraciones de ambas especies son tales que las velocidades de la reaccién directa e
inversa son iguales. Un sistema que alcanza estas condiciones se dice que estd en estado de
equilibrio quimico dindmice, caracterizado porque las moléculas individuales siguen

reaccionando continuamente aunque 4 nivel macroscépico no se registra un cam-bio neto en el
sistema.

Cuando tanto la reaccidon directa como la inversa se producen en magnitud apreciable,
y ¢l sistema alcanza un estado de equilibrio quimico, decimos que la reaccion es reversi-
ble. Estas reacciones se representan separando los reactivos de los productos mediante una
doble flecha, que indica que ambas reacciones {directa e inversa) ocurren simultdneamen-
te y con la misma velocidad:

N,O4(g) —  2NO,(g)

Por convencion, en la ecuacicn
que representa cualquier reaccion
reversible, los reactivos figurarn en
el miembro de la izquierda y los
productos en el de la derecha.
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ESTADO DE
EQUILIBRIO

En las reacciones reversibles, a medida que los productos se van formando reaccionan entre
si regenerando los reactivos, de modo que la reaccidn no se produce en forma completa en nin-
gln sentido:

. —
Reactivos ~—  Productos

s El equilibrio quimico es dinamico, es decir, ambas reacciones (directa ¢ inversa) ocurren
simultineamente y con la misma rapidez.

« Las concentraciones de reactivos y de productos en el equilibrio no cambian con el tiempo.

* La composicion final del sistema es la misma independientemente de si el equilibrio se
alcanza por la reaccion directa o inversa (realizadas en las mismas condiciones).

2. LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Las concentraciones registradas
en el cuadro son molares en el
equilibrio y se indican con
corchetes.

La condicion de equilibrio de la reaccién de descomposicion y de formacion del sistema
NyOy — NO,, es descripta por la ecuacion:

NO4(8) — 2NO,(g)

Una vez que la reaccion alcanza el equilibrio, cabe preguntarse: jPodran tomar las concen-
traciones de ambas sustancias valores cualesquiera o existe entre ellas alguna relacién que las
vincule? En otras palabras ;la composicion del sistema en equilibrio es Unica?

Para contestar esta pregunta consideremos cuatro experiencias realizadas a la misma tempe-
ratura de 134°C, partiendo de diferentes concentraciones molares iniciales de N,O,, hasta que
se alcanza el equilibrio, en el cual las concentraciones de cada sustancia se muestran en la tabla
siguiente:

Experiencia | [N:04] | INO2| | [NO:VIN2Ou] | INO; [Y[N:0: |
1 05000 |  1,0000 2,0000 2,0000
2| 01910 0,6180 3,2356 1,9996
3 0,0468 0,3064 6,5470 2,0060
4 0,0146 0,1708 11,6986 1,9981

Como podemos observar, una vez alcanzado el equilibrio el cociente [NO,]2/[N,0,] es
constante (dentro del error experimental).
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Esta relacion de concentraciones cuyo valor es constante a una temperatura determinada e
independiente de la manera en que se alcanzd el equilibrio se denomina constante de equili-
brio y se simboliza Ke.

2
[NO, |
——2° _ constante = K¢ = 2,00
[N5O41

Del mismo modo para la reaccidén representada por:
Hy@ + L — 2HI

se verifica que la relacion entre las concentraciones de reactivos y productos que permanece
constante cuando la reaccidn alcanza el estado de equilibrio es:

2
Koo HIO™
5] . 1]

Examinando numerosas reacciones, ta experiencia muestra que los resultados pueden gene-
ralizarse, y que para cualquier reaccion representada por una ecuacion de la forma:
—
aA  + bB + — rR+ 8§ + -
se tiene una expresion para la constante de equilibrio dada por:
r 5
[R]". [S) ..

Ke= o h
I HR F:J
Esta es la expresion matematica de la ley del equilibrio quimico, es completamente general
y puede ser aplicada a cualquier reaccion quimica que alcanza el equilibrio. Las concentracio-
nes de las sustancias que aparecen en esta expresion son finales, es decir son las concentracio-
nes después que el sistema alcanza el equilibrio y se expresan en mol/dm?. De este modo, el
valor de Kc es (inico y por convencion no es necesario expresar sus unidades.

Cuando todas las sustancias que intervienen en la reaccidn son gases, es mas conveniente
medir sus presiones parciales en lugar de sus concentraciones. En estos casos, la expresion de
la constante de equilibrio puede escribirse en funcién de las presiones parciales de cada sustan-
cia y la constante se simboliza Kp. Por ejemplo, para la ecuacion:

pE——

aA(g + DbB(g — (gy + sS{g) ~+

_(pRY (pS)" ..

Kp= a b
(pAY (pB) ...

Coma la expresion de la constante
de equilibrio depende de los coefi-
cientes estequiométricos de la
ecuacion, por convencion, se la
escribe con la menor relacién de
coeficientes enteros.
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CONSTANTE DE
EQUILIBRIO

Como por convencidn siempre usamos las mismas unidades tanto para la concentracion
{mol/dm3) como para la presién (atm), las unidades de las constantes de equilibrio (Kc y Kp)
pueden suprimirse.

» La expresion de la constante corresponde a la ecuacién balanceada.

* En el numerador de la expresion de la constante de equilibrio sélo hay concentraciones
(o presiones) de productos mientras que ¢l denominador séle contiene concentraciones
(o presiones) de reactivos.

» El valor de la constante de equilibrio de una reaccion determinada sélo depende de
la temperatura del sistema y no de las concentraciones o presiones de reactivos y/o
productos.

» El valor de la constante de equilibrio, a una temperatura determinada, es iinico aunque las
composiciones del sistema en equilibrio sean distintas.

» Las concentraciones o presiones de reactivos y productos que figuran en las expre-
siones de K¢ v de Kp, son de equilibrio y por convenio se expresan en mol/dm?3 o en
atm, respectivamente.

* Los valores de Kc y de Kp se expresan sin unidades.
Relacion entre Ke y Kp

Entre las reacciones de equilibrio que se producen en fase gaseosa, podemos distinguir
aquellas que ocurren sin cambio en el nimero de moléculas entre reactivos y productos de las
que si presentan cambios. Entre las primeras tenemos, por ejemplo, la reaccidn de formacion del
HI {g), representada por:

Hy{(g) + T(e — 2HI(g
2 moléculas 2 molécuias

Como podemos observar, en esta ecuacion Ia suma de las moléculas de los reactivos
que intervienen es 2, y se producen en total dos moléculas de productos. Si definimos el
cambio (An)} que se produce entre ¢l nimero de moléculas de productos y de reactivos en
una reaccidn, como:

An = Zn (productos) — Zn {reactivos)

para esta reaccidn es An = 2 — 2 = (. Siempre se obtiene este resultado para las reacciones en
las que no hay cambio en el niimero de moléculas.
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Otros ejemplos de reacciones en que An = 0, son la sintesis del NO y la obtencion del H,,
“gas de agua”, representadas por:

N2(8) + Oy(g) — 2NO(g)
2 moléculas 2 moléculas

CO(g) + HyO(g) — COy(g) + Hy(g)
2 moléculas 2 moléculas

Entre las reacciones que ocurren con cambios en el nimero de moléculas, podemos sefialar
la reaccién de descomposicion del NyO, donde An = 2 - 1 = 1, segin:

N0y () = 2NO,(g)
1 molécula 2 moléculas

o la sintesis del NHj, enlacual An =2 —4 = -2, de acuerdo con:

Ny(g) + 3H,(g — 2NH;(g)
4 moléculas 2 moléculas

Para una reaccion determinada llevada a cabo a una temperatura T, las constantes K¢ v Kp
estdn relacionadas entre si por la expresion:
En las reacciones que ocurren sin
Kp =Kc (RT) Ao cambio en el ndmero de
molécuias, An = 0 y Kp = Kc.
Donde R es la constante de los gases, T es la temperatura absoluta y An segln [a reaccidn
puede ser positivo, negativo o cero.

Calculos en el equilibrio quimico

El tratamiento cuantitativo de reacciones en equilibrio normalmente involucra la deter-
minacién de:
* el valor de la constante de equilibrio a una determinada temperatura, conociendo la com-
posicion del sistema en equilibrio.
» la composicion del sistema en equilibrio a una temperatura determinada, conociendo el
valor de la constante a esa temperatura.

Cilculo del valor de constantes de equilibrio

El célculo del valor de una constante de equilibrio requiere el conocimiento de las concen-
traciones en el equilibrio de todas las especies que intervienen en la reaccion.
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Ejemplo 11.1
La reaccion entre el H, (g) y el 1, (g) para formar HI (g), puede representarse por la ecuacion:

H,(g) + L(g — 2HI{

Una mezcla gaseosa de 0,50 mol de Hj, 0,50 mol de I y 3,50 mol de HI se encuentra en
equilibrio a 450°C. Calcular el valor de Kc a dicha temperatura.

Resolucién
En primer lugar planteamos la expresion de la constante de equilibrio para esta reaccion:

Y
[H =L

Como la concentracién molar de una sustancia es el cociente entre la cantidad expresada en
moles y el volumen en dm?3 (M =n/V), la concentracién molar de cada componente en el equi-
librio, es:

Kc

[Hy]=nHyV  []=nly/V  [HI]=nHIV
Si ahora reemplazamos en la expresion de Ke, obtenemos:

[HI? (nHIVY? n2HI
Ke = - -

[Hy]x[l,] DHy/Vxnly/V nHyxnl

Como podemos apreciar, la expresién de Kc queda unicamente en funcion de la cantidad de
cada sustancia en el equilibrio. Esto ocurre en todas las reacciones que se producen sin cam-
bio en el niimero de moléculas y en estos casos no es necesario conocer el volumen del reci-
piente para calcular el valor de Ke.

Reemplazando por los datos del enunciado obtenemos:

n2HI 3,507
Kc= =
nH, xnl,  0,50%0,50

=490 Kc=49,0

Ejemplo 11.2
En un recipiente de 10,0 dm? se introducen 9,20 kg de N,Oy (g) a 134°C. Se deja que el sis-
tema alcance ¢l equilibrio representado por:

N,O, (®) — 2NO ()

y se encuentra que se han formado 40,0 moles de NO, {g).
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a) Calcular el valor de Kc.
b) Representar graficamente la concentracion molar de cada especie en funcién del tiempo.
c) Calcular el valor de Kp. ‘

Resolucidn
a) La expresion de K¢ para esta reaccion es:

_ {NOz]2 B 112N02 1v? B nzwoz 1

Ke = =
[N2O41 nwpo,/V nwpo, V

Como la masa molar del N,Q, es 92,0 g/mol, la cantidad inicial de N,Q, es:

9200 &

e = 100 mol, mientras que la de NO, es cero.
92g:/mo

La estequiometria de la reaccion indica que por cada mol de N,0, que se descompone se
forman dos de NO,. Si suponemos que cuando el sistema alcanza el equilibrio, desaparecen
x moles de N0, planteamos:

rEcuacién N20; (g) = 2 NO: (g)
moles iniciales 100 0
moles en equilibrio 100 —x 2x

Por lo tanto, luego que el sistema alcanzé el equilibrio quedan (100 — x) mol de N,O, y
se formaron 2x mol de NO,.

Como se formaron 40 moles de NO,, resulta:

2x =40, oseax=20.

La cantidad de N, 0 4 que queda en el equilibrio es:

160 — 20 = 80 mol.

Reemplazando en la expresion de Kc se obtiene su valor:

K= —2 —=——— =200 Kc = 2,00 Conc.(m)
nnyo, V80 10 ¢ s

. . . . L 10,00+
b) La concentracion molar de cada sustancia va variando desde el instante inicial hasta que N304
el sistema alcanza el equilibrio: i
8,001------->

[N>0O4] inicial = 100 mol/10 L= 10,0 M ; [N,04] equilibrio = 80 mol/10 L = 8,0M

|
[NO,] inicial = 0 M [NO,] equilibrio = 40 mol/10 L = 4,0 M “-°°"""h'“'3' !
2
Después que el sistema alcanzo el equilibrio las concentraciones de ambas especies perma- 0,00 — >
necen constantes. En el grafico adjunto se muestra la evolucién de las concentraciones de tiempo

N,0,4 y de NO, con el tiempo.
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¢) Para obtener el valor de Kp aplicamos:
Kp=Kec (RT)An como T =134+ 273 =407 K y An=2 -1 = 1, sustituyendo obtenemos:
Kp =2 x 0,L082 x 407 = 66,7
Kp = 66,7

Calculo de concentraciones en el equilibrio

Elvalor de 1a constante de equilibrio de una reaccién a una temperatura determinada, permite
calcular la composicion del sistema en el equilibrio a partir de las cantidades iniciales delos -
reactivos.

Ejemplo 11.3

En un recipiente de 100 L, se hacen reaccionar 1,00 mol de H, y 1,00 mol de I, a 450°C.
El sistema evoluciona a esa temperatura formando HI, siendo el valor de Ke = 49,0.
Calcular:

a) la composicién molar del sistema en el equilibrio.

b) la concentraciéon molar de HI en el equilibrio.

¢) la presion que ejerce la mezcla gaseosa en el equilibrio.

Resolucion
a) Tenemos que hallar la cantidad de cada componente de la reaccion en el equilibrio.
Sabemos que las cantidades iniciales de Hy y de Ty, son:

nH,=100mol ; nl,=100 mol

La ecuacién que representa el equilibrio es:

Hy(g) + Tp(&) —= 2HI(g)

La estequiometria de esta reaccion dice que por cada mol de H; que reacciona con un mol
de 1,, se forman 2 moles de HI. Suponiendo que cuando el sistema alcanzo el equilibrio,
reaccionaron x moles de H; y x de I, podemos escribir:

—
Ecuacidon H, (g) + I () = 2 HI (g)
moles iniciales 1.00 1,00 0
moles en equilibrio | 1,00 -x 1,00 - x 2x

La expresion de la constante de equilibrio de esta reaccion es:

Ke - HIP  (@HVY  n’HI
[H,1x[T,]1 nHy/Vxnl,/V nH, xnl,
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Reemplazando por las expresiones deducidas obtenemos:

5
ax”
Ke =

= L, =490
(1,00 - x)*

Si ahora extraemos la raiz cuadrada en ambos miembros resulta;

Sidespgjamos es: 2x =7(1,00—-x)=7-7x ¥y 9x=7; x=7/9=0,777 mol.
Por lo tanto la composicidn del sistema en equilibrio es:

nH;=nL =100-0,777 = 0,222 mol

n HI = 2x = 1,55 mol

b) Conocida la cantidad de H! en el equilibrio y sabiendo que el volumen es 100 L, resulta:
[HI] = 1,55 mol/100 L = 0,0155 M.

¢} Como se trata de una mezcla gaseosa, para calcular la presién total podemos aplicar la

ecuacion general del gas ideal:
P, = Ry
v

donde nr es la suma de los moles de todos los componentes en el equilibrio. Es decir:
nt = 0,222 mol + (,222 mol + 1,55 mol = 1,994 mol

Reemplazando resulta: 1,994 x 0,082 % 723
Pr= 100 aim =1,18atm

Ejemplo 11.4
En un recipiente de 10,0 L se introducen 1,00 mol de PCl; (g) y 2,00 mol de Cl, (g). Se
calienta el sistema hasta 250°C y se deja que alcance el equilibrio representado por:

PCli(g) + Cl(g) — PCls(g Kc=24,0

Calcular:

a) la composicién molar del sistema en el equilibrio.
b) la concentracion molar de PCl; en el equilibrio.
c) la presion parcial de cada gas en el equilibrio.

d) el valor de Kp.

Como partimos de 2 moles de
reactivos y no hay cambio en el
numerc de moles en la reaccién,
el numero total de moles en el
equilibrio debe ser 2. Obtuvimos
1,994 por los redondeos en las
cuentas intermedias.
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La ecuacién de segundo grado:

axZ+bx+c=0
tiene dos soluciones que se
calcufan usando la formula:

—b++f b -dac

2a

X =

Resofucion
a) La expresion de Kc para esta reaccidn es:

~|PCl5)  nPCL/V  nPClsxV
[PCL3]-[Cl]  nPClyxnCly/V?  nPCly xnCly

=240

La estequiometria de esta reaccion indica que por cada mol de PCly y de Cl; que reaccio-
nan se produce un mol de PCl. Si x es la cantidad de PCI; y también de Cl, que reacciona-
ron cuando el sistema alcanzo el equilibrio, podemos escribir:

Ecuacion PCl3 {g) + Chi{g) = PCls (&)
moles iniciales 1,00 2,00 Q
moles de equilibrio 1,00-x 2,00-x X

Sustituyendo en la expresidn de Kc:

K nPCle x V xx10 10x
c= = =
HPCE:;XHCIZ (]—X)(2—X) PT—X~2X +X

=24, luego:

10 x =24 (2 - 3 x + x2) = 48 — 72 x + 24 %2, Reordenando resulta:
24x2 - 82x+48=0.
Esta es una ecuacion de segundo grado cuya resolucion viene dada por:

82+ 827 —4x24x48 8246
X= = ,dc aqui surgen dos valoresde x
2% 24 48

x; = 2,67 mol y x, = 0,75 mol. De estos dos valores debemos descartar ¢l primero, ya que
si partimos de 1,00 mol de PCl;, nunca pudieron reaccionar 2,67.

La composicién del sistema en equilibrie es:
n PCls = x = 0,75 mol

n PCl, =1 - x = 0,25 mol

nCly =2 -x= 125 mol

b) Una vez obtenida la cantidad de cada componente de la mezcla gaseosa en el equilibrio,
la concentracion se obtiene segimn:
[PCl5] = 0,75 mol/10 L= 0,075 M
[PCl;] = 0,25 mol /10 L = 0,025 M
[HI}=125mol /I0L=0,125 M
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¢) Para calcular la presién parcial de cada gas en el equilibrio usamos la ecuacion general del
gas ideal, con T=523 Ky V= 10,0 L.

RT 0,082x523
pPCl =nPCl, —= 0,750 —————atm = 3.22 atm
’ v 10
RT 0.082=523
pPCl =nPCl, —== 0250 ————atm = 1,07 aim
v 10
_ . RT 0,082x523
pClL =nCl, —=1,25 —————atm = 5 36atm
: Y 10

d) El valor de Kp se calcula reemplazando en la expresion:
p(PCls) 322
p = =
p(PCl3) p(Cly) 1,07 x35,36

=(,561

También podemos obtener este valor empleando la ecuacion:

Kp = Ke (RT)YAM donde An =1 -2 =—1.
Kp = 24 (0,082 x 523y = 0,560

Ejemplo 11.5

En un recipiente rigido de 3,00 L se introducen simultdneamente un mol de hidrogeno, un
mol de iodo y un mol de ioduro de hidrégeno a 450°C. El sistema evoluciona hasta alcan-
zar el equilibrio representado por:

Hy(g) + L@ — 2H(@g) Ke (450°C) = 49,0

Calcular la concentracién de cada especie en ¢l equilibrio.

Resolucién

A diferencia de los ejemplos anteriores, inicialmente estan presentes todas las especies que
intervienen en la reaccidén. De acuerdo con la estequiometria de la reaccion, si llamamos x
a los moles de hidrégeno y de iodo que reaccionaron cuando el sistema alcanzé el equili-
brio, escribimos:

Ecuacién Hz (g) + Iz {g) — 2 HI(g)
moles iniciales 1,00 1,00 1,00 {
moles en equilibrio | 1,00 -x 1,00 —x 1,00 + 2 x :

Equilibrio quimico
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La expresidn de la constante de equilibrio de esta reaccion es:

2 HIV):  olHI

Kc = = =
[Hy]x[l3] nH,/V xnl, /¥ nHy xnl,

Si reemplazamos por las cantidades en el equilibrio obtenemos:

(1,00 +2x)°
Ke = L =490
(1,00 - x)?

Si ahora extraemos la raiz cuadrada en ambos miembros resulta:

]
(1+2%)? — 142x
' =449 osea: =

V- x? - x

1+2x=7-Tx 9x=6 y x=6/9=0,67
La composicién del sistema en equilibrio es:
nH;=nl,=100-x=100-0,67=10,33 mol
nHI=1+2x=1+2x0,67=234 mol

Por lo tanto, las concentraciones en el equilibrio son:
(Hy]=11,]=033mol/3L=0,11M
[HI] =234 mol/3L=0,78M

La posicion de equilibrio y el valor de Kc

Los valores de las constantes de equilibrio (Kc) varian dentro de un amplio rango, depen-
diendo de la naturaleza de la reaccién y de la temperatura a la que se lleva a cabo. Un valor
grande de K¢ (mucho mayor que 1) indica gue en el equilibrio las concentraciones de los produc-
tos son mucho mayores que las de los reactivos. Por gjemplo, la reaccion entre Hy (g) y Bry (g)
para formar HBr (g) a 25°C, tiene un valor muy akto de Ke;

2
HBr
[HBt] ol

112 {g)y ¢ Br2 (g} — 21IBr(g) Kc= =540x1

 [Hyx[Br

En la expresion de Ke, la concentracion del producto figura en el numerador y como el valor
de Kc es muy grande, la composicién del sistema en equilibrio tiene gran cantidad de HBr, vy
muy pequefias cantidades de H, y Brs. En otras palabras, el valor tan elevado de Kc indica que
cuando el sistema alcanza el equilibrio hay gran cantidad de producto, es decir, la reaccidn ocu-
rre casi completamente. Decimos que la posicion del equilibrio “estd desplazada™ hacia la for-
macion de los productos, o sea hacia la derecha.
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Posicidén de
Equilibrio

Ke>>1

Formacién de HBr

Inicio de la . reaccion
reaccion Evalucién de la reaccion completa

Por el contrario, un valor pequefio de Kc significa que las concentraciones de los productos
en equilibrio son muche menores que las de los reactivos. Consideremos por gjemplo, la reac-

., . ., , . L La reaccion evoluciona hasta
cion de disociacion a 25,0°C de fl(or en sus atomos constitutivos:

3 alcanzar el equilibrio y nunca llega
— il s Jeta.
F,(g) — 2F(g) KC:I'—-j—:E_l()xl() 22 a ser completa

Comeo podemos observar, el valor de Ke es sumamente pequefio (mucho menor que 1) y esto
indica que cnando el sistema alcanza el equilibrio esta constituido casi enteramente por F,. Hay
muy pequefias cantidades de atomos de F. Decimos que la posicion de equilibrio estd desplaza-
da hacia los reactivos, es decir, hacia la izquierda.

Posicién de
Equilibrio
Ke<<1
R
disocia-
cion de Equilibrio
F.(g)
Inicio de la ol reaccion
reaccion Evolucién de Ia reaccion completa
El valor de la constante de equilibric es una medida de la tendencia a producir la reac- ElL VALOR
cion completa, es decir, cuanto mayor es su valor, el equilibrio estd mas desplazado hacia DE K¢

los productos y viceversa.

Fl valor de Kc da idea de cual de las dos reacciones, directa o inversa, predomina.
+ Si K¢ >>1 estd favorecida la reaccion directa.

« 8i K¢ <<1 esta favorecida la reaccion inversa.

» Si Ke = 1 no esta favorecida ninguna de las dos reacciones.
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Qc |
+ Q¢ >Ke

Ke Ke

-

tiempor

» Si Q¢ > K¢, a medida que
franscurre el tiempo el valor
de Qc disminuye hasta
alcanzar el valor de Ke.

» Si Qe < Ke, el valor de Qc
aumenta hasta alcanzar el
valor de K¢

EVOLUCION DEL
SISTEMA

Evoluciéon de un sistema hacia el equilibrio

Resulta de mucha utilidad poder predecir hacia donde evolucionara un sistema reaccionan-
te que ain no ha alcanzado el equilibrio. Analicemos la reaccién entre el Hy (g) y el [; (g), que
produce HI (g). La ecuacion que representa este proceso es:

Hy(g) + L(e < 2HI(g

v la expresion de Kc es:
2
HI
Koo HIT
[Hz] x “2]

Podemos definir una relacidén similar denominada cociente de reaccion (Q¢), para
concentraciones molares de reactivos y productos, en un estado cualquiera distinto del
equilibrio, como:

Donde con la letra C indicamos las concentraciones correspondientes a un estado de no
equilibrio, en un instante cualquiera. En el numerador de la expresion de Qc se encuentran las
concentraciones de los productos ¥ en el denominador las de los reactivos.

Como el sistema evoluciona hasta alcanzar el estado de equilibrio, el valor de Qc ird varian-
do a medida que ocurre la reaccion, hasta coincidir con el valor de Ke.

Mientras que a una temperatura determinada, la constante de equilibrio tiene un valor tinico,
el cociente de reaccion para un sistema reaccionante que no estd en equilibrio puede tomar cual-
guier valor, y varia con ¢l tiempo.

Si en un instante dado el valor de Qc es mayor que Ke, el sistema evolucionara disminuyen-
do el valor de Qc. Por to tanto, disminuye la concentracién de productos y aumenta la de los
reactivos favoreciendo la reaccién inversa. Si por el contraric el valor de Qc es menor que X,

el sistema evolucionard hacia los productos, aumentando el valor de Qc y favoreciendo la reac-
¢idn directa.

+ S1 Qc < K, el sistema evoluciona de izquierda a derecha, para formar productos.
» 8i Q¢ > Ke, el sistema evoluciona hacia los reactivos, es decir de derecha a izquierda.

* Si Qc = K, el sistema esta en equilibrio.
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Ejemplo 11.6
Enun recipiente de 10,0 L, se ponen a reaccionar 0,500 mol de SO, con 1,50 mol de SO, v
0,250 mol de O, a 1000 K. La reaccidon que se produce esti representada por:

2805(g) — 250,(g) + 05 (g)

El valor de Kc a dicha temperatura es: 4,10 x 10-3. Predecir si se producira la descomposi-
cion de 805 cuando el sistema evolucione hasta alcanzar el equilibrio.

Resolucion

Para saber si se descompondra o no SO, analizaremos hacia donde evoluciona el sistema a
partir de las cantidades iniciales dadas. Para ello debemos calcular el valor de (Jc en el ins-
tante inicial y compararle con el de Kec.

e G0 o
&

Donde todas las concentraciones son las iniciales, y pueden calcularse utilizando la
expresion C = n/V.

Cso, = 1L,50/10 M =0,150M
Co, =0:250/10M =0,0250
Cs0, =0.500/10M =0,0500

Si sustituimos en la expresion de Qc, obtenemos:

0,150% x 0,025
¢ = =

S T 20,2
0,050°

25

Comparando el valor de Qc con el de Ke, vemos que Qc > Ke. Esto nos indica que para lle-
gar al estado de equilibrio, el sistema evolucionard disminuyendo el valor de Qc hasta
alcanzar el de Kec.

Para que ¢llo ocurra, en la expresion de Qc debe disminuir el numerador {con-
centraciones de productos) y aumentar €l denominador (concentraciones de reactivos). Por
lo tanto, el sistema evolucionara desde los productos hacia los reactivos, es decir, no se des-
compondra SO3, sino que se formara mas cantidad.

Equilibrio quimico
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3. MODIFICACIONES DEL EQUILIBRIO

PRINCIPIO DE
LE CHATELIER

El equilibric se desplaza moderan-
do el efecto de la perturbacion.
aunque sin anulario por completo.

La composicion de un sistema gaseoso en equilibrio depende de la presion, la tempera-
tura, el volumen y las cantidades iniciales de las sustancias reaccionantes, y permanece
constante a menos que se modifique alguno de estos factores. Ahora bien, ,Qué sucede si
se cambian las condiciones de un sistema en equilibrio? ;Cémo evoluciona el sistema fren-
te a los cambios?

Si se altera alguno de los factores que influyen en el equilibro, la composicion del sis-
tema cambiara hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio. Como el valor de Ke sélo
depende de la temperatura, éste variara unicamente si la perturbacion que se realiza impli-
ca un cambio en la temperatura del sistema. En otras palabras, si las modificaciones se rea-
lizan a temperatura constante, cambiaré la composicion del sistema pero no el valor de Kc.

Las perturbaciones externas més frecuentes que se efectiian sobre un sistema en equilibrio son:

« Cambio de la presion total o del volumen.,
» Cambio de la cantidad de alguno de los componentes del sistema.
* Cambio de la temperatura.

En 1884 el quimico francés Henri Louis Le Chatelier, enuncié un principio que permite pre-
decir en forma cualitativa como evolucionara un sistema que se encuentra en equilibrio cuando
es sometido a una perturbacion externa.

Cuando un sistema en equilibrio es sometido a una perturbacion externa, el sistema
evolucionara, en lo posible, en el sentido de moderar el efecto de la perturbacion

Este principio es muy util para predecir hacia dénde evolucionard un sistema en equilibrio si
se alteran algunos de los factores externos que lo afectan. Para aplicar este principio es necesa-
rio aclarar debidamente las condiciones en las que se produce la perturbacion. Si a una mezcla
de gases en equilibrio le agregamos cierta cantidad de una sustancia a volumen constante, se pro-
ducird un aumento de la presion. Si en cambio, el agregado lo efectuamos a presion constante se
producird un cambio en el volumen del recipiente (si el mismo es de paredes flexibles o posee
una tapa mévil). Si no se aclaran las condiciones en que se realizan las modificaciones, no se
puede predecir cémo evolucionard el sistema utilizando el principio de Le Chatelier.

Variacion de la presion total o del volumen

Consideremos un sistema gaseoso a una temperatura determinada, contenido en un reci-
piente provisto de una tapa mévil. Si a temperatura constante se produce un aumento de la pre-
sion externa, el volumen del recipiente disminuye. Por el contrario, una disminucién de la pre-
sién provoca un aumento del volumen, como se representa en el esquema siguiente:
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P P
v — e v
'

Pi VvVt estado inicial Pt Vi

Un cambio en €l volumen del recipiente que contiene ¢l sistema en equilibrio afectard las
concentraciones y las presiones parciales de todas las especies que intervienen en la reaccién.
En efecto, teniendo en cuenta que para un gas cualquiera ‘i” que participa de una reaccion que
alcanzo ¢l equilibrio, es: C; = ny/V y p; = ;,RT/V, si cambiamos el volumen del recipiente se
afectard tanto a la concentracién del gas en el sistema (C ), como a su presién parcial {p;).

Por otra parte, un cambio de la presion externa produce distintos efectos sobre la composi-
cion de un sistema en equilibrio, segin el tipo de reaccion. Si a temperatura constante se aumen-
ta la presion externa (disminucién de velumen) sobre un sistema gaseaso en equilibrio, el prin-
cipio de Le Chatelier indica que el sistema cambiara su posicién de equilibrio para disminuir la
presidn. Por lo tanto, el sistema evolucionara en el sentido de disminuir el niimero de molécu-
las, y asi atenuar el aumento de la presién.

Sipor el contrario se disminuye la presion externa, el volumen aumenta v la presion del sis-
tema gaseoso disminuye. Para compensar este efecto, el sistema debe evolucionar en el sentido
de aumentar el nimero de moléculas. Como ¢l nimero de moléculas de un sistema en equili-
brio depende de la naturaleza de la reaccion, analizaremos ¢émo influye el cambio de la pre-
sion, en distintos tipos de reacciones.

+ Reacciones con cambio del nimero de moléculas

Consideremos un mezcla gaseosa de N,O,4 y NO, en equilibrio a cierta temperatura, repre-
sentado por:

NyOs(8) ~—  2NOy(p) An=1

'En esta reaccién se produce un cambio en el namero total de moléculas ya que An =1, Un
aumento de la presion hara que el sistema evolucione en el sentido de disminuir la presion favo-
reciendo la reaccidn que disminuya el namero de moléculas. El sistema evoluciona hacia la for-
macion de N,Qy, puesto que por cada dos moléculas de NO, que desaparecen se forma una de
N,0,. En otras palabras, la posicién de equilibrio se desplaza hacia la izquierda, hasta que el
sistema alcanza un nuevo estado de equilibrio.

Equilibrio quimico
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Efecto de la presion. En ef reci-
plente de la izquierda hay una infi-
ma porcion de una mezcla de N,Oy
y NO,, compuesta por & moléculas
de N,O, y 8 moléculas de NO, en
equilibrio a cierta temperatura. Se
produce un aumento de la presion
y en el recipiente de /a derecha ef
sisterna alcanzd un nuevo estado
de equilibrio en el que hay menor
namero de moléculas (8 de NxOy
y 4 de NO).

T1 = Tf I =~ * (:] ﬁ P ——
. A DO

P, . Py - o e O @

1 [ [ ) ° [N » .-:3 g"j ® (_‘Zj. (__:.“
ME estado Inicial estado final

emolécula de NO, (molécula de N;Oy

El aumente de 1a presion sobre ¢l sistemna implica una disminucion del volumen. La concen-
tracion de N,O, aumenta (ya que aumenta la cantidad de N,O, y disminuye el volumen); como
la cantidad de NO, disminuye no se puede generalizar como variard su concentracion.

Una disminucién de la presion provocara que el sistema evelucione en el sentido de
aumentar la presion. Por lo tanto, el equilibrio se desplaza hacia la derecha aumentando el
niimero de moléculas. Paralelamente, la disminucion de la presién provoca un aumento de
volumen.

En el cuadro siguiente se muestran los efectos sobre el sistema que acabamos de estudiar,
suponiendo que los cambios en P o en V sdlo se deben a la compresion o expansion del
sisterna.

Efecto sobre

Perturbacién ?e‘::;‘i’lift:‘r :f D0 | n(NOy) | [N;O4] | Ke
pT “— t { T =
Plr — J' T .L -

» Reacciones sin cambio del nimero de moléculas

Consideremos la reaccion de sintesis del NO, representada por:

Ny(g) + O;(8) — 2NO(g)
2 moléculas 2 moléculas

Podemos observar que el niimero total de moléculas de los reactivos es 2 y el de los productos
también es 2, por lo tanto: An= 2 ~2 = 0, El sistema no tiene posibilidad de compensar el efec-
to producido por una variacion de la presion externa, ya que en la reaccién no se producen
cambios en el nimero total de moléculas y la posicién del equilibrio no se modifica. No obs-
tante, dado que una modificacion de la presion en forma mecanica provoca un cambio en €l
volumen del recipiente, se verdn afectadas las concentraciones de todas las especies en el equi-
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librio. Un aumento de la presion (PT) produce una disminucion del volumen y un aumento en
las concentraciones. Una disminucion de la presion (P4) implica un aumento del volumen y
todas las concentraciones bajan.

En el cuadro siguiente se muestran los efectos analizados en este ejemplo.

Efecto sobre
Perturbacién ‘;‘;’fﬂﬁ“ﬂf% n(N) | n(0) [ nMOY | ™) | [04 | INO] | Ke
Pt U = = 4 t t =
Pl = o= - - J Voiod |-

» Las modificaciones de 1a presion solo afectan el equilibrio de las reacciones que ocurren con
cambio del nimero de moléculas.

* Un aumento de la presion total favorecera la reaccion que tiende a disminuir el nitmero total
de moléculas.

» Una disminucion de la presion total favorecera la reaccidn que tiende a aumentar el nime-
ro total de moléculas.

El agregado de un gas inerte como el nedn, que no interviene en una reaccion que se encuen-
tra en equilibrio, provoca, en un recipiente rigido, un aumento de la presion total del sistema.
Pero como el volumen no cambia, no varian las concentraciones ni las presiones parciales de
ningune de los componentes de la reaccion y, por lo tanto, no se producird un desplazamiento
del equilibrio.

Cambio en las cantidades de reactivos y/o productos

Consideraremos que [os cambios en las cantidades de sustancia en un sistema en equi-
librio se realizan a temperatura y volumen constantes.

Si a un sistema gaseoso que se halla en equilibrio en un recipiente rigido a cierta tem-
peratura, se le agrega un reactive ¢ un producto, el principio de Le Chatelier predice que
el sistema evolucionara favoreciendo la reaccién que lo consume. Si en cambio se extrae
un reactivo o un producto, el sistema evolucionard en el sentido de la reaccidon que lo
reponga. Asi, el sistema evoluciona hacia reactivos o productos alcanzando un nuevo esta-
do de equilibrio con otra composicion.

Consideremos, por gjemplo, la reaccion de formacion del HI (g), en un recipiente rigi-
do a una determinada temperatura, representada por la ecuacidén:

Hy(g) + L(g) — 2HI(g

EFECTODELA |
PRESION |

Los cambios en la presion nor-
malmente no alferan las condi-
ciones de equilibrio en sistemas
solidos o liguidos, ya que fos
Ifquidos y los sélidos son practi-
camente incompresibles.

Cuando se efectua el agregado
de una sustancia gasecsa a un
recipiente de volumen constanie
aumenta la presion. Si ef agre-
gado se hace manteniendo la
presion constante, aumenta el
volumen (si el recipiente posee
una tapa movil 0 es de paredes
flexibles).

Equilibrio quimico
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El agregado de H, hace que el
sistema evolucione hacia los pro-
ductos. Una parte del H, agrega-
do reacciona con el I, para formar
Hi, alcanzando un nuevo estado
de equilibrio. En el estado final

ia concentracion de I, disminuyd
y la de Hi aumentd. El aumento
de la concentracion de H, fue
moderado.

Si una vez alcanzado el equilibrio agregamos cierta cantidad de H; (reactivo) al siste-
ma, parte del hidrogeno agregado se consume reaccionando con el I, formando mas HI.

Consideremos una infima porcidn de este sistema en equilibrio a nivel molecular, contenido
en un recipiente. Al agregarle cierta cantidad de H; a ta misma temperatura, el sistema evolucio-
na hasta alcanzar otro estado de equilibrio (estado final). En la Figura 11.2 se muestran a nivel
submicroscépico dos estados de equilibrio correspondientes a la formacion de HI, a una tempera-
tura determinada. En el recipiente de la izquierda hay 6 moléculas de H,, 4 de [; y 3 de HI. Se le
agregan tres moléculas de H, v el sistema evoluciona mediante la reaccion de una molécula de H,
v una de 1, formando 2 moléculas mas de HI, como se muestra en el recipiente de la derecha.

samoléecula deHa X0 molécula delz
e«QOmolecula de H|

Estado inicial: 6 moléculas de Hy, 4 de I, y 3 de HIL
Estade final: 8 moléculas de H,, 3de [; y 5 de HL

Figura 11.2: Modificacion def equilibrio por agregado de un reactivo

La composicion del sistema final ha cambiado, pero no el valor de la constante de equili-
brio, ya que ésta solo varia con la temperatura. Es importante sefialar que el sistema evolucio-
na atenuando el efecto de la perturbacién pero sin anularlo completamente. Este proceso puede
visualizarse en el siguiente grafico:

4
; [agregado de H;,;]
c
]
Q
<
ol
=
<
®
o
= + 1
e ! | '
o | i .
——————————————— = m—— =
1 equllibrio | |
! inicial ' !
0 i | } »

tiempo
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Si en lugar de H, afadimos I, (reactivo) al sistema en equilibrio, el efecto producido sera el
mismo, es decir, el equilibrio se desplazard favoreciendo la formacion de HI Si en cambio agre-
gamos cierta cantidad de HI (producto) al sistema en equilibrio, parte del HI agregado se des-
compondra segun la reaccion que produce los reactives. Es decir, el sistema se desplazara hacia
la tzquierda formando més H, y I,. Si se efectia la extraccion de un reactivo o de un producto,
el equilibrio se desplaza en sentido contrario a los analizados.

En el cuadro siguiente se muestran los efectos que producen los cambios en las cantidades
de reactivos y de productos sobre este sistema en equilibrio.

Efecta sobre
Perturbacitn g‘;:‘;}'{)’gfc n(M) [n () |n(HD |[Hd |1 [HY |Ke
n (H;)T > 1 v T L I A
n(Hp T — T 1 i T * =
o (1) 4 S N T T S
e (HI) — i 4 1 4 1 4 =

* El agregado de un reactivo desplaza el equilibrio hacia los productos.

* El agregado de un producto desplaza el equilibrio hacia los reactivos.

» La extraccién de un reactivo desplaza el equilibrio hacia los reactivos.
* La extraccion de un producto desplaza el equilibrio hacia los productos

Variacién de la temperatura del sistema

Como hemos visto, el valor de la constante de equilibrio Ke depende de la temperatura.
Por lo tanto, si modificamos la temperatura de un sistema en equilibrio, éste evoluciona
hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio con otra composicién y otro valor de Ke.

La experiencia muestra que en las reacciones exotérmicas el valor de la constante Ke dismi-
nuye a2 medida que aumenta la temperatura. Por el contrario si la reacciéon es endotérmica el valor
de Kc aumenta cuando se eleva fa temperatura. Veamos como podemos explicar estos hechos apli-
cando el principic de Le Chatelier, segun la cantidad de calor intercambiado en la reaccion.

* Reacciones exotérmicas

La reaccidon de formacion de HI (g) es exotérmica, por lo que escribimos:

ox0
Hy(g) + L{g) — 2HI(g} (AH<O0)
endo

CAMBIO DE
CANTIDADES

Cap. 10
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Caftalizadores:

La adicién de un catalizador a
un sistema en equilibrio acelera
tanto la reaccion directa como la
inversa. Esto significa que
aumenta la velocidad con que ef
sistemna alcanza el equilibrio,
pero no tiene influencia alguna
sobre la composicién del siste-
ma, ni sobre ef valor de la cons-
tante de equilibrio (el estado de
equilibrio no se afecta por el
agregado del catalizador).

[HIT

La expresion de la constante de equilibrio es: K¢ = —— "~
[Hg]x “2]

Si entregamos calor al sistema en equilibrio, la temperatura aumenta y segun el prin-
cipio de Le Chatelier el sistema evolucionaré en el sentido de favorecer la reaccion que
absorbe calor, es decir, hacia la izquierda. Por lo tanto, disminuye Ia cantidad de Hl y

aumentan las de I, e H,, hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio, con un menor valer
de Kc. En la expresion de K¢ el numerador disminuye y el denominador aumenta y en con-
secuencia el valor de K¢ serd menor que el inicial.

Si en cambio, enfriamos el sistema, la temperatura baja y el equilibrio se desplazaré en el
sentido de la reaccién que libera calor, es decir hacia la derecha. Esto favorece la formacion de
mayor cantidad de HI disminuyendo las de los reactivos y aumentando el valor de Ke.

Los efectos que producen los cambios de la temperatura sobre el sistema estudiado se
muestran en el siguiente cuadro:

Efecto sobre
Perturbacién :::S:i?iig?ige n(h) n() |n@ED |[H |[L] ML} Ke
s e L Y O I T
T U + 1 T { 4 ) T

* Reacciones endotérmicas

Un ejemplo de reaccién endotérmica lo constituye la formacion de NO (g) a partir de N> (g)
y O3 (g), segin:

eiqo
Ny(g) + Oy(g) ~— 2NO(g (AH > 0)
exo
2
iy o [NO]
La expresion de la constante de equilibrices kK¢ = ———
[N 2] x [02]

Un aumento de la temperatura del sistema desplazaré el equilibrio hacia la derecha, absor-
biendo calor, aumentando la cantidad de NO formado y el valor de Kc. Si en cambio la tempe-
ratura disminuye, la posicion del equilibrio se desplazara hacia la izquierda, descomponiéndo-
se NO, hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio con un menor valor de Ke.

Los efectos que producen los cambios de la temperatura sobre ¢l sistema estudiado se mues-
tran en el siguiente cuadro:
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Efecto sobre

Perturbacién sgzii';iigfi:“ A (V) [n(0) [n(NO) 1N |04
1 T Y T e
T — o R A A U I S R B

Finalmente, podemos concluir que los efectos que produce la variacion de la temperatura de
un sistema en equilibrio, pueden analizarse en funcion del calor intercambiado en el proceso.

* Un aumento de la temperatura de un sistema en equilibrio siempre favorece la reac-
cién endotérmica.

* Una disminucién de la temperatura del sistema en equilibrio siempre favorece la reaccion
exotérmica.

Ejemplo 11.7: Ejercicio integrador

En un recipiente provisto de tapa mévil, se ponen a reaccionar 0,500 mol de SO, con 0,200 mol
de Oy y 0,500 mol de SO4 a 1000 K y una presion total de 2,00 atm, La reaccion que se produ-
ce esta representada por:

280,(g) + Oz(g) — 2S04(g) AH <0

El valor de Kc a 1000 K es 246.

a) Determinar si el sisterna estd en equilibrio.

b) Indicar hacia donde evoluciona el sistema si a temperatura constante se duplica la presion.

¢) Indicar cual de las siguientes cantidades de SO; puede corresponder al equilibrio alcanza-
do si se disminuye el volumen hasta 16,4 L, a temperatura constante: i) 0,300 mol,
ii) 0,600 mol, iii) 0,800 mol.

d) Indicar si aumentara o disminuira la cantidad de SOj si se enfria la mezcla gaseosa
en equilibrio.

Resolucién

a) Para determinar si el sistema se encuentra o no en equilibrio, debemos calcular el valor de
Qc en el instante inicial y luego compararlo con el de Kc.
En €l instante inicial la composicion del sisterna es:

1 80,=0,500mel ; nS0,=0,500mol ; nQ,=0200mol

EFECTODE LA
TEMPERATURA
2NH3 = Nj +3H,
TEC) | Ke
300 0.1044
400 2.002
500 17 17
600 86,73
700 | 2046

Valores de Kc a distintas tempera-
turas para la reaccién de descom-
posicion del amoniaco

Equilibrio quimico
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La expresion de Qc es:

o
C: 2 2 2
SOp Ngy, 'V _ Ngo, @V

Qc= ()

o2 T2 P nr 2
CS(.)—, ><CO2 LLIE o v ><nO2 vV n SO, *XIt g,

Para calcular el valor de Qc con esta expresidén necesitamos conocer previamente el volu-
men ocupado por la mezcla en las condiciones de presion y temperatura dadas.

Suponiendo que la mezcla gaseosa se comporta idealmente, aplicamos la ecuacion general
del gas ideal para calcular el volumen:

V=ny . @
T

Donde ny indica los moles que componen la mezcla, R la constante de los gases, T la tem-
peratura absoluta y Py la presién total.

ny = (0,500 + 0,200 + (,500) mol = 1,20 mol
R = 0,082 atm dm3 K-! mol-!

Py — 2,00 atm

T=1000K

Sustituyendo en (2) resulta:

0,082x1000 . 3
o dm
2

V=120 ~492dm’

Si sustituimos este valor en (1), obtenemos:

_ n%80,xV 09,5002 %4922
n?80,xn0, 0.5007x0.200

Qc = 246

Como ¢l valor de Qc es igual al de Kc, el sistema estd en equilibrio.

b) Si se duplica la presién a temperatura constante el sistema evoluciona en el sentido de
disminuir el nimero de moléculas, es decir, hacia los productos.

¢} Como ¢! velumen ocupado por la mezcla disminuye (de 49,2 dm? a 16,4 dm?3), la presion
aumenta y la temperatura se mantiene constante, el sistema evolucionara hacia los pro-
ductos.
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El sisterna alcanza un nuevo estado de equilibrio, que podemos plantear de la siguiente manera:

Ecuacion 280 () + Oz () — 2803 (g)
moles iniciales 0,500 0,200 0,500
moles en equilibrio 0,500-2x _ 0,200—x 0,500 + 2x

Esto significa que la cantidad de SO; en el nuevo estado de equilibric nunca puede ser
menor que 0,500 mol. Por lo tanto descartamos la opcion 1). Para saber cudl de las dos opcio-
nes restantes corresponde al equilibrio final, debemos calcular la cantidad de todas las espe-
cies en este equilibrio. Para ello, despejamos el valor de x, para la opcion ii):

0,500 + 2x = 0,60 x = (0,600 — 0,500)/2 = 0,050 mol
Luego:

n S04 = 0,600 mol

n 80, = 0,500 - 2x = 0,500 — 0,100 = 0.400 mol

n 0, = 0,200 - 0,050= 0,150 mol

Como la temperatura es constante ef valor de Kc debe ser 246. Si reemplazamos los valores
obtenidos en la expresion de Kc, y la calculamos:

‘ (S0, I n’S0, v7 n?S0, x V
.o ; : _

= 4 = ~ —_—
SO, 1" x10,1 080,V xn0,/V 1750, %00,

0’805 x V. 0,600% x16,4
n?s0, xn0,  0,400” x0,150

Kec = =246

Como el valor de K¢ obtenido es ¢l de la constante de equilibrio, significa que la cantidad
de SO; en el equilibrio es 0,600 mol y descartamos la opcién iii).

d) Si se enfria el sistema, el principio de Le Chatelier indica que el sistema debe moderar Ia
disminucién de temperatura. Como esta reaccion es exotérmica (AH < 0), el sistema evo-
luciona hacia los productos, aumentando la cantidad de SO;.
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EJERCICIOS

1_ Indicar si las siguientes afirmaciones son correctas o incorrectas.
a) El valor de la constante de equilibrio de una reaccion a una temperatura determinada depende de la composicién del sistema en equilibrio.
b) Una vez que la reaccidn representada por: A — B alcanza el equilibrio a una determinada temperatura, las concentraciones de Ay
B son iguales.
¢} Luego que un sistema alcanza el equilibrio quimico a una temperatura determinada, las concentraciones de los reactivos y de los
productos permanecen constantes.

2 Escribir las expresiones de las constantes de equilibrio en funcién de las concentraciones, para las reacciones representadas por las
siguientes ecuaciones:
a)2HI(g) — H@ + Lig
BPCL(e — PCh(® + Ch
9280,() + 0,8 = 2503(»)

dPCL(» + Ch@ — Pls(g
. conce. (M
g) ;Qué relacién existe entre las Ke expresadas para b) y d)? onc. (M)

F
) ) . ) ] 1,00
3 Enel gréfico adjunto, se muestran las concentraciones de reactivos y productos en funcion del tiem- 03
po a 25°C, correspondientes a la reaccion representada por:
205(8) = 30,0 040
Calcular el valor de Kc a 25°C., /02

| a8

tiempo

4 En un recipiente cerrado de 5,00 dm3 se encuentran en equilibrio 0,100 moles de CO (g), 0,200 moles de O, (g) y 0,0500 moles de
CO, (g), a 350 K. Calcular el valor de K¢ a dicha temperatura, para la reaccion representada por:
2C0(g) ~ 2CO( + Oz(g)

5 _En los siguientes esquemas se representan los estados final e inicial correspondientes a la reaccion entre Hy (g) y CO; (g) a una tem-

peratura de 2000 K.
] % OC)
) C.I (% o % o

estado final estado inicial
(O 4atomo de oxigeno @ Atomo de carbono O atomo de hidrégeno

448 Capitulo 12




a} Bscribir 1a ecuacién correspondiente a la reaccion.
b) Calcular el valor de Kc de la reaccion a esa temperatura.

6_ En un recipiente cerrado a 350 K se encuentran en equilibrio 0,0500 moles de H, (g), cierta cantidad de HI (g) y 0,180 moles de [, (g). La
ecuacion que representa el proceso es:

H(g) + Li(g ~— 2HI(g) Kc(350K) =694 x 102
Calcular la masa de HI en el equilibrie.

7_ Para cada una de las siguientes ecuaciones en las que se dan las cantidades iniciales de reactivos y de productos, expresar [a cantidad
de cada sustancia en el equilibrio, en funcion de la cantidad (x) de reactivo o de producto que desaparece.

a) CH, (g) t 20:(g) p— CO; (g) | 2H,O
iniciaf; 2 mol 1 mol 0 mol 0 mol
b) 2NO = Na(a) + 02 (g)
inicial; 0 mol 2 mol 1 mol
] 2 NH; (g) = Na(a) + 3H;(g)
inicial: 1 mol 1 mol 0 mol

8_ En un recipiente rigido de 5 L se introducen 180 g de NO (g). A cierta temperatura el sistema alcanza el equilibrio:
2ZNO(g) ~— Na(g) + O,(g)enel quela [NO]es 0,200 M.
a) Representar graficamente la concentracion de cada sustancia en funcién del tiempo.
b) Calcular el valor de Kc a ¢sa temperatura.

9 _En un recipiente rigido de 10 L se hacen reaccionar 10,0 mol de H, (g) con 10,0 mol de N, (g). A cierta temperatura ¢l sistema
alcanza el equilibrio: 3 H; (g) + N, (g) =2 NHj (g) en el que la [NH;] es 0,500 M.
a) Representar graficamente la concentracion de cada sustancia en funcién del tiempo.
b) Calcular el valor de K¢ a esa temperatura.

10_ Se introducen en un recipiente un mol de H, y dos moles de CO,. Se calienta el sisterma hasta 2000 K y se produce la reaccién del “gas
de agua”, representada por la ecuacién:

COy(g) + Hy(® — CO( + H0(g)

Una vez establecido el equilibrio, se encontrd que habia desaparecido el 42,75% de la cantidad inicial de CO,. Caleular el valor
de Kp a dicha temperatura.

11_ En un recipiente cerrado de 10,0 dm3, se introdujeron un mol de PCl3{g) y un mol de Cl, (g) a 250°C. Luego de alcanzado el equili-
brio representado por la ecuacion: —_
PCL(g) + Cli(e) — PClL(g

se formaron 0,530 moles de PCls (g). Calcular a esa temperatura:
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a) el valor de Ke.
b) el valor de Kp.

12_ El amoniaco se utiliza para la elaboracion de fertilizantes, plasticos y fibras sintéticas. Se obtiene industrialmente a partir del nitrogeno atmos-

férico e hidrogeno, mediante el proceso Haber. En dicho proceso se alcanza el equilibrio representado por la ecuacion:
Ny(g) + 3Hy(g) ~— ZNH;(g

En un recipiente de 10,0 L se hacen reaccionar 14,0 g de N; con 2,00 gde Hy a 1000 K. Luego de alcanzado el equilibrio la masa
de NH; obtenida fue 0,0619 g. Calcular a dicha temperatura:

a) el valor de Ke.

b) la presién parcial de cada gas en el equilibrio.

c) el valor de Kp.

13 En un recipiente rigido de 50,0 dm? se colocan 30,0 g de NO (g). Se catienta el sistema hasta 2500 K, produciéndose la descom-

posicion del NO, segin:
2NO(g) — Ny® + Ox(@ Ke (2500 K) = 2450

a) Caleular la concentracién molar de N en el equilibrio.

b) Calcular el porcentaje de NO descompuesto luego de alcanzado el equilibrio.

¢) Calcular la presién total de la mezcla en el equilibrio.

d) Sabiendo que Kc = 1613 a 2000 K, indicar si la reaccidn es endotérmica o exotérmica.

14_ Se coloca cierta cantidad de HI (g) en un recipiente cerrado y se calienta a 450°C. Una vez que el sistema alcanza ¢l equilibrio,

la [HI] es 2,00 M.

2HI(g) < Hy(g + Lg) Ke (450°C) = 0,0200
Calcular:
a) la concentracion molar de H, en el equilibrio.
b) la concentracion inicial de HI.

15_ En un recipiente de 4,00 L se coloca cierta cantidad de COCl, y se calienta ef sistermna hasta 727°C, produciéndose su descomposi-

cidn térmica segun:
COCL (g) — CO(g) + Ch® Kp (727°C) = 27,1

Una vez alcanzado el equilibrio, la [CO] es 0,167 M.
a) Calcular la masa de COCI, (g) colocada en el recipiente.
b) Calcular la [COCI,] en el equilibrio.
¢} Calcular la presién que ejerce la mezcla gaseosa en el equilibrio.
d} Indicar qué ocurre con la cantidad de CO si luego de alcanzado el equilibrio se disminuye el volumen del recipiente.
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16_ En un recipiente de 25,0 L se introducen simultdneamente 3,00 mol de H,, 3,00 mol de I, y 384 g de HI. Se calienta el sistema hasta
450°C y se deja alcanzar el equilibrio, segin:

Hy (g) + L (g) — 2HI (g) Kc (450°C) = 49,0
Calcular:
a) la concentracion de cada gas en el equilibrio.
b) la presion que ejerce la mezcla gaseosa en el equilibrio.

17_ Un recipiente contiene 120 g de acido acético, 1,00 mol de etanol y 18 g de agua. Se calienta el sistema y se agrega acido sulfiirico
como catalizador de la reaccién de esterificacion, representada por:

CH;COOH () + CH,CIHL,OH(l) — CH;CO0CH,CH;(I) + H,0 (1)
dcido acético etanol acetato de etilo agua

Calcular el porcentaje de 4cido acético que se esterifica luego que el sistema alcanza el equilibrio, sabiendo que el valor de K¢ = 4,00.
18_ En un recipiente de 10,0 L, se ponen a reaccionar 1,00 mol de CO; con 3,00 mol de CO y 2,00 mol de O, a 300 K. La reaccién que
se produce esta representada por:

2C0;(g) — 2CO(R+ 0,(g)

El valor de Kc a dicha temperatura es 0,48. Predecir si se produciré la descomposicion de (0, cuando el sistema evolucione hasta alcanzar
el equilibrio.

19_El siguiente esquema de particulas representa tres recipientes que contienen una infima porcién de una mezcla de H, (g), I,
(g) v HI {g) a una temperatura determinada.

o.:ad o § o C"qu
woeel M ECel gl

O atomo de hidrégeno @ itomo de iodo

Indicar para cada recipiente, hacia dénde evolucionara la reaccion representada por:
Hy (g} + I,(g) ~— 2HI (g), sabiendo que Kc = 6,00 a esa temperatura.

20_ En un recipiente rigido de 4,00 L se colocan 320 g de SO; (g). A cierta temperatura el sistema alcanza el equilibrio:
2805 (g) = 2 SO, (g) + O;(g)enel que la [SO;] es 0,400 M.
a) Representar graficamente la concentracion de cada sustancia en funcién del tiempo.
b) Sabiendo que la reaccién es endotérmica, indicar gué sucede con la concentracién molar de S04 (g) si se disminuye la temperatura.
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21_En un recipiente de 10,0 dm? se coloca cierta cantidad de N,Oy4 y se calienta a 134°C. Luego de alcanzado el equilibrio, hay
0,800 moles de N,O4 y 4,00 moles de NO,.
a) Calcular el valor de Kc a dicha temperatura.
b) Catcular la composicién de la mezcla si se duplica el volumen a la misma temperatura.
¢) Calcular la composicién de la mezcla si se agregan 2,00 moles de N0, al sisterna original sin cambiar el volumen ni 1a temperatira.
d) Comparar los resultados de b) y ¢) con los que predice el principio de Le Chatelier.

22 En un recipiente rigido de 0,010 m3 se introducen 4,80 kg de O5(g) a 227°C. Fl sistema evoluciona, hasta alcanzar el equilibrio repre-

sentado por: .
205( — 30:(g {endotérmica)

Luego de alcanzado el equilibrio queda el 20% de la cantidad de O; (g) inicial.
a) Calcular el valor de Kp.
b) Representar en un grifico la cantidad de cada sustancia en funcion del tiempo.
¢) Indicar qué ocurre con la cantidad de cada sustancia y el valor de Kc si luego de alcanzado el equilibrio:
i) se disminuye la temperatura.
ii) se agrega oxigeno al recipiente.

23 En un recipiente rigido hay una mezcla de H; (incoloro), I, (violaceo) y HI (inceloro) en equilibric a una determinada tem-
peratura. La ecuacién que representa el proceso es:

Hi(p) — Hy@ + L@
Si al aumentar la temperatura el color violdceo se intensifica, indicar si la reaccién es exotérmica o endotérmica.
24 La reaccién para producir amoniaco a partir de N, (g) € Hy (g) es exotérmica y se representa por la ecuacion:
Np(@ +3Hy(® = 2NH;(g)

En un recipiente rigido se tiene una mezcla de los tres gases en equilibrio. Indicar el efecto sobre la formacion de NH; si:
a) se elimina H,.
b) se disminuye la temperatura.
c) se agrega Ns.

25 En un recipiente de 12,0 dm3 se mezclan a una temperatura T, 46,0 g de NO,(g) con cierta cantidad de N,O, (g). El sistema evolu-
ciona segun indica el grafico, hasta alcanzar el equilibrio representado por: n° moles

3

NyO, (@ — 2NO;(g) ool

N2Oy

a} Calcular la concentracién molar de NO, (g) en el equilibrio, a la temperatura T.

b) Calcular el valor de Kc a la temperatura T, 0.10

¢) Calcular 1a presién que ejerce la mezcla en equilibrio a 20°C.

d) Si al disminuir la temperatura el valor de Kc aumenta, indicar si la reaccion es exotermica o endotérmica.

tiempor
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26_ En un recipiente de 20,0 dm?, se introducen 640 g de O, (g) ¥ 96,0 g de O5 (g) a 20°C. Luego de alcanzado el equilibrio:
30, (g) — 204 (g), queda el 70% del O, (g) inicial. La reaccion es exotérmica.
a) Calcular el valor de K¢ a 20°C.
b) Calcular la presidn que soperta el recipiente una vez alcanzado el equilibrio.
¢} Representar graficamente la concentracion molar de cada sustancia en funcién del tiempo.
d) Indicar qué ocurre con la cantidad de cada sustancia y el valor de Ke si en el equilibrio:
i) se aumenta la temperatura,
ii) se disminuye el volumen del recipiente manteniendo la temperatura.

27_El SO,, uno de los gases responsables de la lluvia 4cida, reacciona con el O, para formar 503 de acuerdo con la ecuacion:
280,(g) + O,(g) — 2S505(2) (exotérmica)
Indicar el efecto (aumento, disminucién o ninglin cambio) que producird cada una de las modificaciones del sistema en equilibrio indi-

cadas en la columna de la izquierda, sobre las variables sefialadas en las columnas de la derecha. El volumen es constante a menos que
se modifique la presion total mecanicamente.

Efecto sobre

posicion de

cquilibrio (80 | n(0) | n(80;) | [8O4] | [0:] | [SOy Ke

Perturbacién

agregado de O,

agregado de 8O;

climinacion de 8O,

aumento de la presién total

aumento de T

disminucion de T

agregado de gas inerte

RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

1. al ®l oc
3 625

4 Kc=0,16

5 b) Ke = 4,00
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11_
12_
13_
14_
15
16_
17_
21
22
23
25

26

3,20 g

b) Ke = 6,25
b) Ke=21.3
4.40

a) Ke =240
2) 2,70 x 103
a) 0,0099 M b} 99,0%
a) 0,283 M

a)98,0g b)0083 M

a) [Hy] = [Ip] = 0,040 M; [HI] = 0,280 M

37,1%
a) 2,00
a) 17712
endotérmica
a) 0,133 M b) 2,13
a) 0,262 b) 24,0 atm

dyi)n 0,7, n 041, Ket

b) Kp = 0,560

c)4,10 atm  d) endotérmica

by 2,57 M

¢) 34,2 atm  d) disminuye

b) 21,3 atm

b) n{N,0,) = 0,520 y n (NO;) = 4,56 ¢)n (N,04) = 1,80 y n(NOy) = 6,00

¢) 3,40 atm  d) exotérmica

iipn Oyl n 041, Ke =
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1. INTRODUCCION

En este capitulo estudiaremos el
comportarniento de los acidos y
de las bases en solucibn acuosa.

Cap. 8

Muchas reacciones quimicas ocurren en medio acuoso. Las propiedades de las soluciones
acuosas dependen esencialmente de las especies predominantes, es decir, de aquellas que se
encuentran disueltas en mayor concentracion.

La mayoria de las sustancias que se disuelven en agua son iénicas o estan constituidas por
moléculas polares. Entre eilas, los dcidos y las bases resultan de particular importancia, ya que
les confieren al medio en que estan disueltas caracteristicas muy importantes para la quimica y
para los sistemas biologicos.

El estudio de las soluciones de 4cidos y bases adquiere gran importancia debido a que estas
sustancias intervienen en numerosos procesos quimicos, tanto industriales como biolégicos. Por
ejemplo, la vida de los peces y las plantas acudticas, los contaminantes o la lluvia acida que
tanto dafio hacen a nuestro planeta, dependen de la acidez o basicidad de las soluciones.
Ademas, como resultado del metabolismo celular, el cuerpo humano genera una gran cantidad
de sustancias acidas y basicas. Algunas provienen de los alimentos que ingerimos y otras de la
oxidacion compieta de hidratos de carbono, proteinas y grasas.

Los acidos y las bases han sido objeto de estudio desde hace muchisimos afios. A fines
del siglo XVIII, Lavoisier sugirié que el elemento oxigeno estaba presente en todos los
4cidos y que era ¢l responsable del comportamiento particular de estas sustancias. Pocos
afios después se comprobd que un compuesto gaseoso formado sélo por cloro ¢ hidroge-
no (HCD), disuelto en agua presentaba las mismas caracteristicas que los dcidos. Asi se
concluyd que el elemento que estaba presente en todos estos compuestos, en realidad era
el hidrogeno. Casi simultdneamente se verificd que tanto los dcidos como las bases condu-
cian la corriente eléctrica, lo cual indicd la presencia de iones.

2. CONCEPTO DE ACIDO Y DE BASE

- ACIDOS Y BASES
" .DE ARRHENIUS -

Acidos

El término acido proviene del latin y significa agrio. Fue usado hace ya més de dos siglos
para denominar un conjunto de sustancias que en solucion acuosa exhibian ciertas propiedades,
tales como un caracteristico sabor agrio, el colorear de rojo ¢l papel de tornasol azul, y la capa-
cidad de disolver algunos metales, como por ejemplo el cinc, el magnesio y el hierro.

Bases

El término base o alcali fue originalmente utilizado para denominar al conjunto de sustan-
cias cuyas soluciones acuosas se caracterizaban por su sabor amargo, el colorear de azul el
papel de tornasol Tojo, y un tacto resbaladizo y jabonoso en contacto con la piel.

Hubo varias teorias para explicar el comportamiento de estas sustancias en solucion, pero
recién hacia 1887 el quimico sueco Svante Arrhenius propuso la primera teoria Gtil para expli-
car el comportamiento de los 4cidos y las bases. Segin esta teoria, un 4cido es una sustancia
cuyas moléculas tienen por lo menos un atomo de hidrogeno capaz de ionizarse en solucién
acuosa produciendo un ion hidrégeno (1) o protén. Por ejemplo:
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H,0
acido clorhidrico HCI —— HY@gy + Clag)
acido nitrico HNO; — H'(ag) + NO, (ag)
4cido sulfiirico HSOy —~—  H (ag) +  HSO, (ag)

Segun Arrhenius, una base es una sustancia cuya unidad formula contiene por lo menos un
ton hidréxido y cuando se disuelve en agua produce jones hidréxido (OH):

H,0
Hidréxido de sodio  NaOH ——  Nat (ag) + OH (aq)
Hidréxido de potasio KOH ~ —-> KT (aq) + OH (aq)
Hidroxido de caleio  Ca(OH); —>  Ca*{(ag) + 2 OH (aq)

Los 4cidos y las bases reaccionan entre si para formar agua y un compuesto i6nico
conocido como sal. Esta reaccién donde se neutralizan mutuamente sus propiedades se
denomina neutralizacion. Por ejemplo:

H* + CI- + Na* + OH- — HyO + Na* + CF
H* '+ NO; + K* + OH- —» H,0 + K' + NO

Si suprimimos }os iones que aparecen en ambos miembros de estas ecuaciones, concluimos
que todas las reacciones de neutralizacion pueden representarse mediante la ecuacion neta:

o* + OH — H0

Teoria acido—base de Bronsted y Lowry

Si bien la teoria de Arrhenius para icidos y bases representd un buen aporte para el
estudio de las soluciones acuosas de 4cidos y bases, resultd limitada. Por gjemplo, no
explica el caracter acido de algunas sustancias que no contienen atomos de hidrégeno en
su molécula (como por ejemplo el SO3), ni las propiedades basicas de otras gue no tienen
el grupo OH-, como el NH;.

En 1923 y en forma independiente, Bronsted y Lowry desarrollaron una nueva teoria
dcido-base, mas general, basandose en el papel central que juega el protdén, de acuerdo
con las siguientes definiciones:

Acido: es toda especie (molécula o ion) capaz de ceder un protén.

Base: es toda especie (molécula o ion) capaz de captar un proton.

Segin estas definiciones, un dcido es una especie que cede protones, ¥ una base es una espe-
cie que acepta protones, lo que se puede representar por:

ACIDO = BASE + H*
Acido base  + proton

La saf producida en la neutraliza-
cidn consiste en el compuesto for-
mado por el anion y el catién, que
puede ser obtenido como sélido
por evaporacion del agua de la
sofucion.
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acido cor?jisg,;:da
NH4 NH5
HS s”
H,S HS
H,0 OH
H,0" H,0
HCN CN
CH3NH3 | CH3NH,

acidos y bases conjugados

proton

proton
hidratado|

ion
oxonio

La ecuacion indica que el acido cuando cede un proton se transforma en una base, la que
mediante la ecuacion inversa acepta el protdn y se convierte nuevamente en el dcido. Por ejemplo:

HF = + H*
HCOOH — HCOO =+ Ht
NH,* — NH; + HY
HS — s> + H+

En estos ejemplos podemos observar que de acuerdo con Bronsted y Lowry, los acidos o las
bases pueden ser moléculas o iones. Cualquier dador de protones (acido) y la especie generada
por la remocién de su proton (base) se denomina un par acide/base conjugado.

Los pares HCI/Cl"; HCOOH/HCOO™; NH,*/NH; y HS7/8%" son pares dcido/base conjuga-
dos. El ion HCOO" es fa base conjugada del HCOOH, y a su vez, el HCOOH es el 4cido con-
jugado del ion HCOO ~. Como podemos observar, las formulas de los pares dcido/base conju-
gados solo difieren en un proton,

Una reaccion dcido-base es la que se produce por la transferencia de un proton (H*) de
una especie quimica a otra, de modo que la especie que dona el proton es el dcido y la que lo
acepta es la base.

El protén (H*) no se encuentra libre en solucién sino que se halla hidratado, es decir rodeado
de cierto niimero de moléculas de agua, y puede simbolizarse como H*(H,0),,. Si bien este niime-
ro (n} de moléculas de agua es incierto, el ion con una sola molécula de agua H(H,0) = H;0%,
denominado jon oxonio o hidronio, es muy estable y es aceptado como responsable de las pro-
piedades 4cidas de una solucion.

Asi como para que un vendedor pueda efectuar una venta es necesario un comprador, para
que una sustancia pueda actuar como acido es necesaria la presencia de una base que acepte el
protén y viceversa. Por ejemplo, cuando se disuelve un acido en agua, se produce una reaccion
en la que el dcido cede un protén al agua, que actila como base.

En la reaccion del fluoruro de hidrégeno con el agua, una molécula de HF cede un protén a
una motécula de H,0, dando lugar a la formacion de un ion oxonio (H;07) y un ion fluoruro
(F™), como podemos observar en la siguiente ecuacién mediante las estructuras de Lewis:

— [:.F':] + HsO$H

HF + HO0 = oo+ H,0"
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La molécula de HF que cede un protén al HyO, se comporta como un 4cido y el H,0 actiia
como una base, pues acepta un protén. En la reaccion inversa, el ion oxonio cede un proton al
1on F~ jugando el papel de 4cido, mientras que el ion F~ actia como base. En este caso, el ion
oxonio es el acido conjugado de la base agua y el ion I~ es la base conjugada del acido HF.

Podemos visualizar esta reaccion mediante el siguiente modelo a nivel submicroscopico:

\\If

_+_ PR : i +
74l
HF H»0 fransferencia de proton F- H4O*

Del mismo modo podemos analizar la reaccién de una base como el amoniaco (NHz) en
agua mediante las estructuras de Lewis, segun:

HEN3H + 208H == HINH| + |,7,
k// ; )
NH; + H,0 = NH,* +  OH™

La molécula de NH; capta un proton del agua que actlia como 4cido, para formar el jon amo-
nio (NH4*) y el ion hidréxido (OH™). El ion NH4" es el acido conjugado del NH; vy el ion OH-
es la base conjugada del agua.

Un acido en solucion acuosa se caracteriza por ceder un protén al agua, generando iones
0XONio, mientras que una base se caracteriza por captar un protén del agua formando iones
hidroxido. Para un acido genérico HA, podemos representar la reaccion dcido/base segumn:

] + (F9) = [&] + (o

acido, base; base; Acido;

Del mismo modo, para una base cualquiera B, resulta:

(8) + [Mo] = [BH] + (@)

base: acido, acido, base,

Muchas especies coma H,0, HS™
o HPQ 2, tienen la capacidad de
donar o aceptar protones, depen-
diendo de la reaccion de la que
formen parte. Tales especies se
denominan anfolitos.
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En las ecuaciones anteriores, acido;/base| y dcido,/base,, son los pares dcido/base conjuga-
dos. Las propiedades caracteristicas de las soluciones dcidas se deben a la presencia de los iones
H,O% y las de las bases a la de los iones OH™.

HoBr Ejemplos de acidos y de bases

acido bromhidrico Los acidos de Bronsted v Lowry son especies dadoras de protones y por lo menos contie-
nen una unién H-X polar. Pueden clasificarse de la siguiente manera:
0 A
I » Acidos binarios: estan formados por moléculas diatdnticas que contienen un atomo de
H—0—C—0-H hidrégeno unido a un elemento de los grupos 16 o 17. Por ejemplo, los 4cidos HCly HBr

acido carbonico

T
H—C—OH

acido formico

Formulas de algunos écidos

son 4cidos binarios fuertes mientras que HF, H,0, H,S y H,Se son 4cidos binarios débi-
les, como veremos mas adelante.

Oxoéacidos: son acidos oxigenados de elementos no metalicos. Por ejemplo, el H,50, y
el HNO; son oxoacidos fuertes, el HNO,, el H,CO3, y €l H3;PO,4 son ejemplos de oxod-
cidos débiles.

Acidos carboxilicos: son acidos orginicos cuyo grupo funcional es el carboxilo
(—-COOH). El 4cido férmico (HCOOH)} el acético (CHyCOOH) y el benzoico
(C¢HsCOOH]} son e¢jemplos de 4cidos carboxilicos.

« {ones 4cidos: los 4dcidos conjugados de las bases débiles son iones protonados que pue-
den ceder protones en solucion. Por ejemplo: HyO7, NH4*, CH3NH;*, CgH;NH;™.

Las bases de Bronsted y Lowry por su parte, son especies aceptores de protones y por con-

L1
v H—N—H siguiente sus moléculas o iones deben contener por lo menos un par de electrones libres para
H—P—H formar una unién con el proton (H) cedido por el acido. Esta condicion es satisfecha por una
!ll amplia variedad de sustancias que pueden ser agrupadas en las siguientes categorias:
amoniaco anjlina + Agua y ion hidroxido (H,O y OH"): contienen un dtomo de oxigeno con pares de electro-
nes libres que pueden unirse a protones.
H—?‘:J'“ H v 1= + Amoniaco y aminas (NH;, RNH,): contienen un tomo de nitrégeno con un par de elec-
OlH [: Fs trones libres, que pueden unirse a un proton.
L1]

* Bases conjugadas (F-, HCOOr, etc.): las bases conjugadas de cualquier acido débil con-
hidroxifamina fon floruro tienen por lo menos un par de electrones libres, que las hace aceptores de ion hidrogeno.

Formulas de algunas bases Autoionizacién del agua

Dado que trabajamos con soluciones acuosas, es muy importante considerar al agua desde
el punto de vista del equilibrio acido-base. El agua es un anfolito, es decir, puede actuar tanto
como dcido o como base. Por esta razén es capaz de ionizarse segim:

H,0 + H,0 &= OH + H,0
acido base base acido
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Esto implica la transferencia de un protén por parte de una molécula de agua, que actia
como ficido, a otra que hace ¢l papel de base, dando lugar a la formacién de un ion H;0* v un
ion OH". Este proceso, conocido como autoionizacion del agua, puede representarse mediante
el siguiente modelo a nivel submicroscopico:

N

H,0 Hy0 transferencia de protén H;0* OH-

La escasa conduccién de la corriente eléctrica por parte del agua nos indica que la autoio-
nizacion ocurre en muy pequefta proporcion. De la expresion de la constante de equilibrio:

101 jx[1,07]

K
11,0

podemos escribir: K x |11,0% =|11;,0 | x {OII']
2 3

Debido a la escasa ionizacion del agua, la [H,0] practicamente no varia y el producto X x [H,0)?
tampoco. Por consiguiente, €l segundo miembro de la ecuacion anterior es constante yse simboliza K., :
K,, = [H;07] x [OH]

K,y se llama constante del producto ionico del agua y su valor a 25°C es 1,00 x 10-14,

El producto de las concentraciones de los iones oxonio e hidroxido en cualquier solucion
acuosa diluida a 25°C, es siempre 1,00 x 10-14,

Ky, = [H30*] % [OH] = 1,00 x 1014 (1)

Si disolvemos un dcido en agua, aumenta la [Hy0%]y 1a [OH"] disminuye; si disolvemos una base
en agua aumenta la {OH™] y la {H307] disminuye. El producto de ambas concentraciones es constan-
te, en consecuencia, si la [I1307] de una solucion es grande, la [OH] serd pequefia Y Viceversa.

En virtud de la ecuacion de autoionizacién del agua, las concentraciones de ambos iones en
¢l agua pura son iguales: {H30*] = [OH"] . De (1) es [H;02=1x 104 y [H;0"]=1x10-7.

Para soluciones a 25°C, definimos: '

* Solucién neutra: [H;0%1=[OH] , {H;07]=1,00 x 1077
* Solueién dcida: {H;0*] > [OH] , [Hy0™]> 1,00 x 1077

* Solucion basica: [H;07] <[OHT , [H;01]< 1,00 x 1077

Como toda constante de equili-
brio, el valor de K, esta afectado
fundamentalmente por la tempera-
tura (se incrementa 10 veces
entre 0°C y 60°C).

Las concentraciones de fas espe-
cies encerrradas entre corchetes,
son concentraciones molares en
el equilibrio.
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3. CONCEPTO DE pH

La mayor o menor acidez de una solucién depende de la concentracion de los iones oxonio
presentes. A mayor concentracién de estos iones mas dcida es la solucion y viceversa,

Si consideramos soluciones relativamente diluidas (menores o iguales que 1,00 M) la
[H;0*] puede variar desde 1,00 M, hasta 1,00 x 10-14 M, y resulta poco practico expresar la
acidez de una solucién en estos términos.

Trabajamos con soluciones relati- Con el objeto de medir la acidez de una solucion de modo més practico, en 1909 el bioqui-
vamente diluidas, cuya [H;O%] es mico danés S. Sarensen definid el término pH (potencial hidrégeno), como:

menor que 1,00 M. Como el loga-

ritmo de ntmeros menores que 1 pH = - log [H,07]

es negativo, se coloca el signo de donde [H;0"] = 10-pH

menos, para obtener valores de

pH positivos. La primera ecuacién indica que a medida que la [H,0"] aumenta, el pH de la solucién dis-

minuye. Es decir, cuanto mas dcida es una solucion menor es el valor de su pH.
La escala de pH
Llamamos operador “p™ a la notacién: p = — log
Puede aplicarse a cualquier variable X, de modo que pX =~ log X. Por gjemplo:
= Para una especie de concentracion C, es pC=—log C
« Para a constante del producto iénico del agua K, es pK,, = log Ky,
» Para la concentracion de iones oxonio, es pH = — log [H™] = - log [H;07]
« Para la concentracion de iones hidroxido, es pOH = —log [OH 7]
Si tenemos en cuenta la ecuacién del producto ionico del agna:
K, = [H;07} x [OH]
y aplicarmos logaritmos a ambos miembros obtenemos:
log K, = log [H;0"] + log [OH™], y multiplicando por —1, resulta:
~log K,, = — log [H30"] + (- log [OH]), por lo tanto,

pK., = pH + pOH
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Como a 25°C el valor de K, es 1 x 10-14 pK,, = 14,00, resulta:
pH+pOH = 14,00  (2)

Esta ecuaci6n es vélida tanto para el agua como para soluciones acuosas diluidas a 25°C, y
nos permite establecer la acidez o basicidad de una solucién en términos del pH:

H01| [H0Y]
Solucién [H50°] pH 1 [H07 | THOT) TH,
1105 | 500
neutra {HsO j = JOH'] pH = pOH = 7,00
1104 | 400
dcida [H;O | > {OH] pH < 7,00 110 3,00
| basica |HsO | <|OH| pH > 7,00 B 1.102 200
1107 1,00
De esta manera es posible establecer una escala de pH, que para soluciones relativamente
diluidas (concentractones menores o iguales que 1,00 M) a 25°C, se extiende de 0 a 14.
En la Figura 12.1 se muestra esta escala, dividida en dos zonas: una acida y otra basica que
corresponde a valores de pH menores o mayores que 7, respectivamente, pH pOH
1} acido de hateria =14
[H,0] [ feido de ba
11~ jugo gastrico 13
1 107 1g-14 2 jugo de limin {12
| - , -m
— Lo vinagre |
- | 5L cafié Jq
neutro aqua)
pH 7 sangre agua; feche | !
81  aguade mar 16
Figura 12.1: Escala pH 9 |- bicarbonato de sadio { 5
10 | jabones y detergentes | 4
Esta es?ala muestra la acidez o basicidad de una solucién en f}:}lcién del pH de la misma, El 11| carbonato de sodio | 3
punto medio de esta escala (pH = 7,00} corresponde a una solucion neutra, mieniras que valo- o :
S o 12| limpiador amoniatal - 2
res menores que 7,00 corresponden a una solucién dcida y mayores que 7,00 a una solucion
basica. La ecuacién pH + pOH = 14,00 permite obtener también una escala para el pOH, 13 agua de cal 11
4. sedecaustica J
En soluciones neutras la concentracién de ambos iones del agua es igual a 10-7 M. 8i a una
solucion neutra se le agrega un cido o una base, la concentracién de uno de los iones aumenta
¥ la del otro ion disminuye proporcionalmente de modo que su producto siempre es constante.
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4. FUERZA DE ACIDOS Y DE BASES

Se utiliza una flacha tnica para
indicar que la reaccién de ioniza-
cién de los acidos fuertes es prac-
ticamente completa.

La acidez o basicidad de una solucién depende de la concentracion de H;0" o de OHT,
que a su vez dependen de la concentracién del acido o de 1a base disuelios y de la fuer-
za relativa de los mismos. La fuerza de una serie de dcidos o de bases puede ser compa-
rada analizando sus reacciones con agua, en soluciones de igual concentracién molar.

Acidos fuertes

Los acidos fuertes son sustancias moleculares que cuando se disuelven en agua se ionizan
en forma précticamente completa, formando el ion H30™ y el anién correspondiente.
En la Tabla 12.1 se muestran algunos de ellos.

Addo | Ecwacion de ionizacién
clorhidrico HI + H0 - Clagpy + HQ" |
lromhigrico | HBr  + H0 —»  Bra) <+ HO'
| iodhidrico HI +  HO -» T + HO
perclérico | HCIDg + HO0 - Clogaq) +  HO'
sulfiirico Ha804 4 H0 —  HSOs(a@ +  HsG'
| nitrico | HNO; +  H0 - NOy(a + HO'

Tabia 12.1: Acidos fuertes
Cailculo de pH de soluciones de acidos fuertes

La acidez de una solucion depende de la mayor o menor concentracion de los iones oxonio en
la misma y puede ser expresada en términos de su pH. Para determinar el valor del pH de una solu-
cion es necesario conocer la [H;0%] de la misma. Por ello es importante analizar cudles son las
especies que predominan en cada una de las soluciones cuyos valores de pH queremos calcular.

Designaremos con Ca a la concentracién molar inicial de un acido disuclto en agua. Para
calcular el pH de soluciones que contienen un acido fuerte, determinamos la [H307], teniendo
en cuenta que un acido fuerte disuelto en agua estd completamente iomzado.
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Ejemplo 12.1
Calcular el valor del pH de una solucién de HCT 0,010 M.

Resolucidn
Planteamos la ecuacién de ionizacién del cido en agua segin:

HClL + H,0 — Clag) + H;0
0,010 mol/L 0,010 mol. 0,010 mol/L.

La estequiometria de esta ecuacion indica que cada mol de acido disuelto, produce 1 mol
de iones CI”y 1 mol de iones HyO". Por consiguiente 0,010 mol/L de HCI forman 0,010 mol/L
de iones Hy,O%.

[H;0]=0,0100M=Ca y pH =-log [H;0"] = - log 0,010 = 2,00
pH=2,00
En general, este procedimiento es valido para soluciones relativamente concentradas, ya gue
la contribucién de los iones HyO" aportada por la ionizacién del agua es tan pequefia que es
despreciable frente a la del 4cido.

Podemos generalizar el resultado obtenido en este ejemplo, para una solucién de un acido
monoprotico fuerte cualquiera HA de concentracién inicial Ca > 1 x 10-6:

[H;Of1=Ca y pH=-logCa

Bases fuertes

Las bases fuertes son compuestos cristalinos sélidos que contienen iones hidroxido y cuando se
disuelven en agua se disocian totalmente. En la Tabla 12.2 mostramos algunas bases fuertes.

Base Ecuacién de disociacidn
 hidrénido de Litio ' LiOH (s} - Lif@a + OH (aqg)
hidréxido de sodio NaOH(s) >  Na'(q) + OH(aq)
hidréxido de potasic | KOH (5) Y K (ag) +  OH ag)
hidréxido decalcio | Ca(OH)a(s) -  Ca® ) + 20H (ag)
' hidroxido de bario Ba(OH) (s) —» Ba’ (ag) + 20H (aq)

Tabla 12.2: Bases fuertes

Si la solucion es muy dituida

{Ca <1 x 106 M), para calcular
su pH debe tenerse en cuenta la
[H20*] proveniente de la ioniza-
cion del agua, que no puede
despreciarse.

Se uliliza una flecha dnica para
indicar que la reaccion de disocia-
cion de las bases fuertes es com-

pleta,suponemos gue se disocian
en agua.
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Si la solucion es muy dituida

(Cb <1 x 10¢ M), para calcufar
su pH debe tenerse en cuerta la
[OH'] aportada por fa ionizacion
del H,0.

Calculo de pH de soluciones de bases fuertes

Para calcular el pH de una solucién de una base fuerte, consideramos que estd completamen-

te disociada en sus iones.

Ejemplo 12.2
Calcular el pH de una solucién de NaOH 0,010 M.

Reselucion

NaOH (s) + H,0 —— Na'(ag) + OH (aq)
0,01 mol/L 0,01 mol/L 0,01 mol/L.

Es decir, que 0,010 mol/L de NaOH produce 0,010 mol/L de iones OH" por lo cual luego de
la disociacion es [OH™] = 0,010 M. Si consideramos que la [OH"] aportada por el agua es
despreciable, tenemos:

pOH =~ log [OH] =~ log 0,010 =2,00 y  de (2) es pH = 14,00 - 2,00 = 12,00.
pH = 12,00

Generalizando este resultado, para una base monobasica fuerte B de concentracién molar
inicial Cb > 10-6 M, es:

[OH])=Cb y pOH=-logCh
Ejemplo 12.3
Calcular el pH de una solucion de Sr(OH), 0,012 M.

Resolucion

El Sr(OH), es una base dibasica fuerte, que en solucion acuosa se disocia completamente
formando dos iones OHT por unidad formula, segin:

Sr(OH), (s) + H,0 —— Sr?f(aq) + 2 OH (aq)
0,012 mol/L 0,012 mol/'L 2 % 0,012 mol/L

Por lo tanto, luego de la disociacion es [OH] =2 x 0,012 M= 0,024 M, pOH = — log 0,024 = 1,62
ypH=1238.
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Acidos débiles

Los 4cidos debiles son sustancias moleculares que cuando se disuelven en agua se ionizan
parcialmente. La fuerza de un dcido débil HA puede medirse cuantitativamente a través del
valor de la constante de equilibrio para su reaccion en medio acuoso:

HA = Hy0 — A7+ H3O I’*IA_}G(I X [H‘;O-* leg
[HAJeq x [H50]eq

Como trabajamos con soluciones diluidas y ademés el acido HA se ioniza en pequeiia pro-
poreidn, hay pocas moléculas de agua que reaccionan. En consecuencia, la concentracion de
agua permanece practicamente constante. Luego escribimos:

A" x [11;07)
[HA]

Donde K x [H,0] es una nueva constante conocida como constante de acidez del acido y
que simbolizamos K, cuya expresion es:

K x [HQO] =

o A [0
T [HA]

Cuanto mayor es el valor de la constante de acidez (Kg) de un acido, mayor serd la [Hy0*]
formados en una solucién de concentracién dada.

La constante de acidez K, es una medida de la fuerza del acido; cuanto mas fuerte es un
acido mayor serd la [H,0%] que produce en solucién y menor la [HA] sin disociar, y por
consiguiente mayor serd el valor de su K.

Los 4cidos que son capaces de ceder unicamente un proton se denominan monopréticos,
y los que pueden ceder mas de uno son llamados genéricamente polipréticos. Para estos tlti-
mos, la cesion de protones al agua ocurre en etapas y se define una constante acida para cada
ionizacion.

Por ejemplo, para el acido carbonico (HCO3) que es un acido diprético, la pri-mera
constante (Kj,) corresponde a la ionizacién del H,CO; v la segunda (K32} a la ioniza-cién del
HCO5 @ -

HyCO; + Hy0 — HCOy (ag) + H;0*(aq) K,

HCO3_ + Hzo ~— CO32_ (aq) + H30+ (E‘lq) K3.2

En la Tabla 12.3 se muestra una serie de acidos débiles ordenados segun sus valores decre-
cientes de K, (crecientes de pK,;), en solucién acuosa a 25°C.

Las concentraciones que figuran
en la expresion de las constantes
de equilibrio, son molares y de
equilibrio. De agui en adelante ro
se indicaran con el subindice eq.

Ef H,SO, es un acido fuerte en su
primera ionizacion y débil en la
segunda.
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Ecuacién acido - base

Acido Ka pKa
acido, +  base, hase, +  4ridoy

dicloreacético CLCHCOOH + H,0 = CLCHCOO + H0' | 500x107 | 1,30
pirivico C,H;OCOOH + Hy0 ° CHsOCOO™ + Hz0" | 2,80% 10% | 2,55
salicilico CeHOHCOOH + M0 T CHiOHCOO  + H;0' | 1,07x107 | 2,97
lactico CHOHCOOH + H,0 = CHOHCOO + H;0' | B40x 10 | 3,08
fluorhidrico HF + H0 = F + H0 | 631x107 | 320
nitroso HNO, + H0 = NOy + H0" | s510x10" 3,29
formico HCOOH + H0 = HCOO + H0' | 170%x107 | 3,77
azcorhica CiH,0CO0H | H0 = CsHr0u000 | Hzo' | 7,94x107 | 430
benzoica CeHsCOOH  + M0 = CeHsCOO  + H0' | 631x107 | 420
acético CHsCOOH  + Hi0 = CHsCOO + Hs0 | 1,82x10° | 4,74
propidnico CH;CH;000H  + H0 = CH;CH000  +  H0' | 1,40x10° | 485
carbonico H2C03 + M0 = HCOy o+ H0' | 447x107 | 635
sulfhidrico H,S + H,0 — HS' + H0" | 912x10% | 7,04
ion dihidrégenofosfato H,PO4" + 0 —  HPO&  + Hs0" | 620x10" |72
hipocloroso HCIO + H0 = Clo + Ho' | 310x10% [ 751
hipobromoso HBIO + H0 = BrO" + H0" | 2,50x10° | 8,60
‘jon amonio NH," + H0 = NH; + HaO" | 550x 16" | 9,26
cianhidrico HCN + H0 = CN + H0" | 480x10"° | 9,32
fenol CgHsOH + H0 = CeHsO™ + H;0" | 1,05x107% | 9,98
hipeiodoso HIO + H0 — 10° + H0" | 398x 10 | 10,4
ion hidrogenosul furo HS + H,0 — s= T Ha0 | 1,28x 1077 [ 129

Tabla 12.3: Acidos débiles
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Es importante analizar la magnitud de los valores de K, para los dcidos méas comunes. Como
se puede apreciar, los valores son pequeiios, aproximadamente entre 10-2 y 10-13, Esto signifi-
ca, como hemos dicho anteriormente, que la mayoria de los acidos débiles se ionizan relativa-
mente poco en solucion acuosa. Los 4cidos fuertes, como hemos puntualizado, se disocian en
forma practicamente total, lo que indica que el equilibrio est4 casi totalmente desplazado hacia
la derecha.

Calcule de pH de soluciones de dcidos débiles

Los acidos débiles se ionizan sélo parcialmente en agua y la extension en que esto ocurre
depende del valor de sus constantes de equilibrio y de sus concentraciones iniciales. Para cal-
cular la [H30%] o la [OH"] en soluciones que contengan un 4cido débil, es necesario tener en
cuenta el equilibrio de ionizacion del dcido en agua.

Ejemplo 12.4
Calcular el pH de una solucidén 1,00 M de acido acético (CH;-COOQH, que abreviaremos
como HAc) a 25°C, cuya K, = 1,82 x 105,

Resolucidén
La ecuacion que representa el equilibrio correspondiente a la ionizacién del 4cido es:

HAc + H,0 = Ac + H;0° K, =182x 10

Y el equilibrio de ionizacién del agua es:

—

H20 + HQO ~ OH™ + H30+ KW = ],00 x 1014

Como ocurre en la mayoria de las soluciones de 4cidos débiles, K, >> K, por consiguien-
te asumiremos que la [H307] aportada por el agua es despreciable frente a la provista por la
ionizacién del 4cido.

Si la concentracion inicial del dcido es Ca= 1,00 M v X es la concentracion molar de cido
que se ioniza luego de alcanzar el equilibrio, planteamos:

5 +
Ecuacion HAc¢ + H20 = Ac + H 3’O
concentraciones iniciales
1,00 0 ~0
(M)
concentraciones de 1.00—x "
equilibrio (M) ' x

donde (1,00 — x) es la concentracién molar en el equilibrio de la especie HAc y x es la con-
centracion de iones Ac” y de iones H30™ en el equilibrio, siendo 0 < x < Ca

En solventes distintos def agua
puede deferminarse la K, de &ci-
dos fuertes y su fuerza relativa.

Algunos tipos de problemas
que involucran dcidos y bases
débiles, son:
» Calculo de pH en acidos y
bases débiles.
+ Célculo de constantes de aci-
dez y de basicidad.
= Céiculo de concentraciones en
el equilibrio.
» Caloulo de concentraciones ini-
ciales.
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La ecuacion de segundo grado:
axZ+bx+c=0

tiene dos soluciones que se calcu-

lan utifizando la formula:

—h+ V/ p* —dac
2a

X =

La expresion de la constante de acidez K, es:

[AcT] x 115071 X

K. = =

& [HAC] CL00-x

2
X

K =—— ..
T .00-x

Donde K, = 1,82 x 1073. Para obtener el valor de x reordenamos la ecuacion anterior y
obtenemos: K, 1,00 - K, x = x2, 0 sea:

x2+ K, x — K, 1,00 =0

BEcuacidn de segundo grado en x cuya resolucion viene dada por:

1,82.10 =4 (1,82.107°)7 + 4%1,82107 x 1,00
2

X =
Las dos soluciones de esta ecuacion son 4,26 > 1073 y (-4,28 x 1073). Como la segunda es
negativa no tiene sentido quimico y la descartamos.
Por lo tanto, x = [H;0%] =426 x 103 y pH =—log 4,26 x 103 =237

pH=1237
El valor obtenido es menor que 7 como corresponde a una solucién acida.

Podemos generalizar el resultado obtenido para una solucion de un dcido monoprético débil
HA de constante de acidez K, y de concentracion inicial Ca, planteando:

ar —— - +
Ecuacion HA + H:0 — A + H50
concentraciones iniciales Ca 0 ~r(}
concentraciones de equilibrio Ca—x X X

A7) < HOT] X7
a [HA] Ca—x
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Feuacion que vincula x = [H3O+]Bq con el valor de la constante de acidez y la concentracidn
inicial Ca, de cualquier acido monoprético débil y que conduce a la ecuacion de segundo
grado en x:

2 _ =
2+ K x-K,Ca=0
La resolucion de esta ecuacion, en la que no utilizamos el signo menos delante de la raiz
cuadrada porque da resultado negativo, es:
.

K+ KAk Ca
= N O

| SPR]

Si ahora analizamos la ccuacidn (3): Ka = ., en la que en nuestro ejemplo es

Ca-x

x =426 x 103 My Ca= 1,00 M, como x es mucho menor que Ca, puede despreciarse el
valor de x frente al de Ca, va que: Ca — x = Ca. Podemos plantear la ecuacion aproximada:

-~

X
apr .. 3 L
K, = — , cuyasolucién es: ¥, =+ K xCu (5)

Ca

Reemplazando en esta ecuacion los valores numericos obtenemos:

Xapr. =+ 1,82.1073 x1,00 =427 x 107 M
Es decir, x = [H;0"] = 4,27 = 103 y pH = 2,37, que es el mismo resultado que se obtiene
por la resolucion de la ecuacién cuadratica.

La ecuacidn (5}, que permite calcular aproximadamente la [H;07] de una solucidn, es vali-
da siempre y cuando sea posible despreciar el valor de x frente al de Ca. Esto ocurre cuan-
do el valor de x es pequefio y el de Ca relativamente grande, lo cual restringe el uso de este
método.

La ecuacion aproximada (5) para
el calculo de x=[H;0*} nos mues-
tra con claridad que la acidez de
una solucion de un &cido débil
aumenta con la fuerza del écido
{K5) y ademas con su concentra-
¢ion inicial. Una solucidn de un
acido fuerte puede ser menocs
acida que otra de un acido debif
sf la concentracion de éste es
mucho mayor que la del acido
fuerte.
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La concentracion de acido HCIO
en el equilibrio es practicamente
igual a fa concentracién inicial.
Esto nos indica que el cido hipo-
cloroso se ioniza en muy pequena
proporcion.

Ejemplo 12.5
Una solucién de acido hipecloroso (HCIO) 1,00 x 10-3 M a 25°C, cuyo valor de K, es
3,10 x 108, tiene un pH=5,25.

a) Calcular la concentracion molar del HCIO en el equilibrio.
b) Indicar gué efecto produce sobre el pH el agregado de una pequefia cantidad de la sal
NaClO a la solucién.

Resolucién
a) La ecuacidn que representa la ionizacion del 4cido es:

HCIO + H,0 < ClO° + Hy0"
En este ejemplo, Ca = 1,00 x 10-3 M = 0,001M.

<. —_ i .
Ecuacion HCIO + H0 —_ Clo + H;O
concentraciones iniciales 0,001 0 ~{)
concentraciones de equilibrio | 0,001 - x X X

Como la [HCIO] en el equilibrio es Ca-x, debemos calcular el valor de x sustituyendo en la
ecuacion (4), los valores numéricos:

~3,10.107% +/ (3,10.107%) + 4x3,10.107* x 0,001

X = ~558x107°
2

Por lo tanto x = [H30%] = 5,58 x 10y Ca-x = (0,001 - 5,58 x 1076) M
[HCIO]= 9,94 x 103 M = 0,001 M

b) El NaClO es una sal que se disocia totalmente segun:

NaCl} —— Na® + CilO

El C10"™ formado influye sobre la ionizacidn del dcido, desplazando el equilibrio hacia la
izquierda. Por lo tanto, la [H;0"] disminuye y el pH aumenta.
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Ejemplo 12.6
Se tiene una solucion de dcido propanoico (que simbolizaremos HPr) 7,08 x 10-3 M cuyo
pH es 3,51. Calcular el valor de pK,.

Resolucion

Planteamos el equilibrio de ionizacion del dcido y la expresion de K;:
HPr + H,0 — Pr + H,0*
- +
[Pl x 11307 x’

= {6)
4 [HPr],q Ca—-x

donde Ca=7,08x 103 M y x=[H;0"]= [Prleq
Como pH = - log [H;0"] , [H;07] = 10°PH y por lo tanto:

x = [Hy0%] = 10PH = 10-3.51 = 309 x 104
Reemplazando en (6) por estos valores obtenemos:

60907

o - 141 x 107
7.08x107 — 3.09%107*

K
a

pK,=-log K, =485
pK, = 4,85
Bases débiles

Las bases débiles se ionizan en forma parcial. Para una base débil genérica B, la ecuacidn
que representa la reaccion acido—base es:

B + H,0 — BH" + OH

BH*] x [ OH"
K - LB x [OH]
: [B]
Donde Ky, es la constante de basicidad de 1a base. Cuanto mayor es ¢l valor de la constante

de basicidad (Ky,) de una base, mayor es la concentracion de iones hidréxido formados en una
solucion de concentracién dada y mas fuerte es la base.

Enla Tabla 12.4 se muestra una serie de bases débiles colocadas en orden decreciente de sus
valores de Ky, (crecientes de pKy), a 25°C en solucion acuosa.
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Ecuacion acido - hase
Base Ky pK,
Base, + deidor T acido) ~  bases

ion foslalo P()j,s' - HO : HPO42' - OH 3,16 x 107 1,50
dietilamina (C:HsNH = H0 = (CaHs)kNH: -  OH 9,55x 107 | 3,02

- dimetilamina {(CH5)2NH +  H-0 ,:: (CH3]2NH3+ - OH 7,40 x 107 3,13
' ctilamina C5IENIL  + HO0 T2 CoHsNH;' = O 468x 107 | 333
metilamina CCHNH: 0 H0 = CHNHs - OH | 420x10° | 338
propilamina C3HNHs = H,0 = C3HpNH;' -~ OH 3.80x 107 | 342
ion carbonato COs™ COH0 T HCOy - OH 2.10x 107 | 3,68

- trimetilamina (CH3)aN ~ H:0 = (CHy)NH ~  OW 740 107 | 4,13
ion cianuro CN - H:0 = HCN ~ oW 2,08x 107 | 4,68
amoniaco NH; S & ¢ NHy SO 182 % 107 | 4,74
hidracina H;NNH; + H;0 == H,NNH;' © oW 3,02x10° | 5,52
hidroxilamina HONH, + W0 = HONH;™ - O 6,60 x 107 | 818
piridina CsHsN FOHO CsHsNH™ + O 200x 107 | 870
ion acetato CH;COO  + H.0 = CH3COOH - OW 550x 107" | 9,26
anilina CoHsNH: & H:0 T CollsNH;' = OH 420> 10" | 038
ion fluoruro F’ + O H 0 2 HF - OH’ 1,58 x 1071 10,8
ion sulfato [ sof OO0 T HSO, - OW 7.94% 1077 1 121

Tabla 12.4: Bases débiles

Puede apreciarse que 1a magnitud de los valores de Ky, es pequetia, o sea que, andlogamente
a lo que ocurre con los dcidos débiles, también se verifica que las bases débiles se ionizan rela-
tivamente poco en solucion acuosa.
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Cilculo de pH de soluciones de bases débiles

Para calcular el valor del pH de una solucién que contiene una base débil podemos efectuar
un tratamiento similar al de los 4cidos débiles. En este caso debemos tener en cuenta que la
variable a determinar es [OH"], lo que nos permitira calcular el POH. y de ahi el valor del pH.

Ejemplo 12.7
Calcular el pH de una solucién de amaoniaco (NH3) 0,100 M, cuya Ky, =1,82x% 10-5,

Resolucion
El equilibrio de ionizacion de la base (NH;) en agua es:

NH; + H,0 = NHt + OH-

Si [a concentracién inicial de la base es Cb = 0,100 M y x = [OH] indica la concentracidn
molar de base que se ioniza luego de alcanzar el equilibrio, planteamos:

Ecuacién NH, + H:0 = NHS + OW
concentraciones iniciales Ch 0 ~0
concentraciones de equilibrio | Ch-x X X

N NI Ixjon) (2
La constante de equilibrio es Ky = =
[NH;] Ch—x

el

K o-_%
b b«

Esta ecuacion vincyla x = [OH¢q con el valor de la constante de basicidad Ky, v la concen-
tracion inicial Cb, de cualquier base monobasica débil,

Para hallar el valor de x debemos resolver la ecuacion de segundo grado:

Kp Cb— Ky, x = x2, osea:x2+Kbx—Kbe=0
—

mi(b +\/Eh ““?_i?b(“b
]

Luego x = sustituyendo:

182107 1+ (1,82.107°)% + 41,8210~ x 0,100
x =
2

=1,34x107

No ponemos el signo menos

delante de la raiz, porque condu-

ce a un valor negativo.
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Por lo tanto x = [OH "] = 1,34 x 10°3
pOH = — log [OH"] = — log (1,34 x 103) = 2,87
Como pH + pOH = 14,00
pH = 14,00 - 2,87 = 11,13
E! valor de pH obtenido es mayor que 7 como corresponde a una solucion bdsica.

Ejemplo 12.8
Se tiene una solucion de propilamina (C;H;NH,) de pH = 12,10. Calcular la molaridad de la solucion.

Resolucion

En la tabla 12.4 encontramos que la propilamina es una base débil cuyo valor de
K4, es 3,80 x 10-*. La molaridad de la solucion de propilamina es la concentracién inicial
de 1a base (Cb), que es nuestra incognita.

Nuevamente planteamos:

Ecuacién CH.NH, + H,0 —— GHNH + OH
concentraciones iniciales Cb 0 ~0
concentraciones de
ey Ch-x X X
equilibrio

[C;H,NH,™] x [OHT] &7

= (7}
[C,H;NH; "] Cb-x

La constante de equilibrio es: K =

Donde x = [OH"] en equilibrio y Cb es la concentracion inicial de propilamina que
debemos calcular.

La [OH"] en equilibrio, se calcula a partir del pOH:
pOH = 14,00 - pH = 14,00 — 12,10 = 1,90. Por lo tanto:

x = [OH] = 107POH = 10199 = 0,01259 M

Si despejamos Cb de la ecuacion (7), obtenemos:

x* x*
Cb-x= y (b= +X
Kb Kb
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Sustituyendo por los valores numéricos obtenemos:

2
0,01259
Cb=———"—10,01259 =0430 M
3,80x10

Grado de disociacion de acidos y de bases débiles

Como hemos visto, los acidos y las bases débiles se disocian parcialmente en solucién acuo-
sa. La proporcién en que se disocian, que depende de la sustancia y de la concentracion en la
solucidn, se expresa mediante el grado de disociacion.
Llamamos grado de disociacién () de un 4cido débil o de una base débil en solucién, a la
relacién entre la cantidad de 4dcido o de hase disociada vy la cantidad disuelta: Ef grado de disociacion (a) de
cantidad  disociada una sustancia representa fa
= fraccién que se disocia en iones
libres, mientras que la fraccion
Como la cantidad disociada es menor que la disuelta, el grado de disociacion es un nimero restante (1- a), es la parte no
que varia entre 0 y I, es decir: 0 <o <1. El valor limite 0 significa que no hay disociacién, mien- disociada.
tras que el valor limite | indica disociacién completa.
El grado de disociacién puede expresarse también en forma porcentual y se indica (a%):

cantidad  disuelta

cantidad  disociada

a% =
cantidad disuelta

Es decir, a% = o x 100 y varia entre 0 y 100, o sea: 0 < 0% <100.

A continuacién, veremos cudl es la relacién que vincula el grado de diseciacién de un 4cido
débil con su concentracion en la solucion,

Consideremos una solucion de un 4cido monoprético débil HA de constante de acidez K, y
de concentracion inicial Ca, que se joniza segun:
eq

C[A ] x[HO']
© [HA]

HA + H0 < A" + H;0t con K,

g

Sea o el grado de disociacién del 4cido en la solucion. Cuando se alcanza el equilibrio, la
concentracion molar de dcido HA que se disocia es el producto aCa. Por consiguiente podemos

plantear:
Ecuacién HA + H,0 = A + H,0"
concentraciones iniciales Ca 0 ~0
concentraciones de equilibrio Ca—-aCa o Ca ala
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No ponemos el signo menos
delante de la ralz cuadrada
porque daria un resultado negati-
vo gue carece de sentido.

El grado de disociacion aumenta
cuando disminuye la concentra-
cion del acido en la solucion.

Las concentraciones en el equilibrio son:

[HA]=Ca o Ca=Ca(l —a); [A]=[H;0*] =a Ca

Si ahora sustituimos en la expresién de la constante de acidez las concentraciones de
equilibrio en funcidn de «, obtenemos:;

_aCa’ _oCa
T Qagl-a)  1-a
. @l
osea: K, = (8)
1—u

El desarrollo de esta igualdad conduce a la ecuacion de segundo grado en o
2 _
a?Ca+ KoK, =0

La solucion de esta ecuacidn permite calcular el valor de ¢, segun:

=K+ K'a" +4K Ca

2Ca 9

o=

Para Acidos muy débiles el grado de disociacion es muy pequefio, es decir . << 1, Por lo
tanto (1 - o) es aproximadamente iguala | y la ecuacion (1) resulta:

K,=0a? Ca y despejando es: @ = (/K fCa  (10)

Mediante esta expresion podemos calcular el grado de disociacién de una manera mas sim-
ple, aunque su aplicacion es muy restringida ya que sélo es valida para dcidos muy débiles.

Por otra parte, la ecuacion (10} indica que cuanto menor €s Ca, mayor es el cociente K,/Ca
y por lo tanto o aumenta.

De manera andloga para una solucion de una base débil B de concentracion inicial Ch y
constante de basicidad Ky, se tiene:

[BH Jegx [O11 Jeq
(Bl

B + H,O — BH* + OH con sz

Igual que como hicimos con la solucion del acido planteamos:

Fcuacién B + HO0 = BH" + OW
concentraciones iniciales Ch 0 ~0
concentraciones de equilibrio Ch—aCb a Ch a b
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Las concentraciones de las especies en el equilibrio son:

[B]=Cb-a Cb=Cb(l-a) [BH' = [OH] =a Ch

Si sustituimos en la expresion de la constante de basicidad obtenemos:
_ a’Ch

f—w

K (1)

)

Ejemplo 12,9

Se dispone de una solucién de dcido acético (CH;-COOH, pK, = 4,74} 5,00 = 10-2 M.

Calcular:

a) el grado de disociacion.

b) el grado de disociacion que resulta de diluir 10 veces la solucién original. Comparar con
¢l valor obtenido en a).

c) el pH de la solucién diluida.

Resolueion
a) Como es una solucion de un 4cido débil, para calcular el valor de o aplicamos la ecua-
cion (9):
- T
o K, + K, +4K . Ca

2a
Donde K, = 10-474 =182 x 105 y Ca = 5,00 x 102 M

Reemplazando obtenemos:
~182x 107 4/ (182x10°) 4 4x1.82x10 x5x10
O =

2x5x10°

=1.89x10 "
o =189 x 102

b} Diluir 10 veces la solucion significa que la concentracion final del acido sera:
Car= Cyi/10 = 5,00 x 10-2 M/10 = 5,00 x 103 M

Si ahora aplicamos la ecuacion (9) y sustituimos obtenemos:

—L82x 107 4/ (1.82x10°) 4 4x1.82x10" x5x10 °

o= ‘ =5,85x10°
2x5xi0°
o =585 x 102
Como podemos observar, el valor de o de la solucién més diluida es mayor que el de 1a solu- El valor de a aumenta cuando se
cion inicial (5,85 x 102 > 1,89 x 10-2), lo que indica que o aumenta con la dilucién de la diluye la solucion.
solucion,
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c) Para calcular el pH previamente debemos conocer la [H;O']:
{H;0} =a Ca=5,85 % 10-2 % 5,00 x 10-3 = 2,925 x 104

pH = -log(2,925 x 104 )=3,53

pH = 3,53

Ejemplo 12.10

Se dispone de una solucién de metilamina (CH;NH;) 5,00 x 10-3 M, que esta disociada un
25 %. Calcular:

a) el pKy, de la metilamina.

b) el pH de la solucion.

Resolucién

a) Para calcular pKj, primero debemos calcular Ky, en funcion de a.

Como es una solucién de una base débil, aplicamos la ecuacion (11):

X - a’Ch
b -«
Donde o = 25/100 = 0,25 y Cb = 5,00 x 10-3 M. Si reemplazamos ¢n la ecuacion anterior
obtenemos:
«Chb 0,25 x5,00x10° . .
Ky, = = =4.17x10" y pKy = —log4.17x10
- I—0.25
pK, =338

b) Como se trata de una base débil, primero debemos calcular la [OH], luego el pOH ¥
finalmente el pH.

[OH} =« Cb =025 x 5,00 103 = 1,25 x 103 y pOH = 2,90, de donde:

pH = pKw — pOH = 14 - 2,90 =11,10

pH =11,10

Fuerza de un acido y de su base conjugada

Comparemos las fuerzas relativas de dos acidos débiles como el HF y el HCN, mediante el
valor de sus constantes de acidez:

lonizacion del HE:

Los iones F~ y CN" son las bases HF + H,0 & F + H0" K,=631x10%
conjugadas del HF y del HCN res-
pectivamente. Tonizacion del HCN:

—_

HCN + H,0 — CN + H 0"  K,=480x1010
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Como K,(HF) >> K,(HCN), el HF tiene mayor tendencia a ceder protones al agua que el
HCN y por lo tante el HF es un acide mas fuerte que el HCN:

Fuerza (HF) > Fuerza (HCN)

Cuanto mayor es la tendencia de un 4cido a desprenderse de un proton y formar su base con-
jugada, menor serd la tendencia de ésta para captarlo y la base serd mas d¢bil. Podemos decir
entonces que el ion CN” es una base mas fuerte que el ion F~:

Fuerza (CN7) > Fuerza (F7)

Concluimos que cuanto mas fuerte es un dcido, mas débil es su base conjugada y viceversa.
Estos hechos pueden expresarse cuantitativamente en funcién de las constantes de acidez (K,)
de un 4cido genérico HA y de basicidad (K} de su base conjugada A", de la siguiente manera:

Consideremos una solucién acuosa del icido débil HA, cuya base conjugada es A”, en la que
ocurren simultineamente los equilibrios:

— [A ] x I_H:;OI]

HA + H,0 — A"+ H,;0F K =
[LIA}

. [HA] x [OH™]
A"+ H,0 = HA + OH Kp= A7]

Si efectuamos el producio de las constantes de las dos primeras ecuaciones:

AT x [H;07] {HA] x JOH

= [H;07] % [OH ]
[HA] [A7]

Esdecir: K, >x K,= K, (12)

Esta expresion indica que las constantes de acidez y basicidad de un par acido/base conju- Para un écido fuerte como el HCI,
gado son inversamente proporcionales. La fuerza del acido y la de su base conjugada estan en que se ioniza casi completamente
relacion inversa (K, = K,,/Ky,). Es decir, cuanto més fuerte es un 4cido, mas débil es su base en agua, su base conjugada CI",
conjugada y viceversa. es tan débil que practicamente no

tiene comportamiento basico en

Si aplicamos logaritmos a ambos miembros de la ecuacion (12): agua.

log K, + log K, = log K,
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Multiplicando por (—1) ambos miembros, obtenemos:
—log K, + (- log Ky} =—log K,
pK, + pKp = pKy
Como a 25°C es pK, = 14,00 resulta:
pK, +pK, = 14,00 (13)
Esta igualdad nos permite obtener facilmente el valor a 25°C del pK, de un 4cido, conoci-
do el del pK,, de su base conjugada y viceversa.
Ejemplo 12,11

La piridina {C5HsN) es una base débil cuya Ky, = 2,00 x 10-°, Calcular el valor de pK, para
su acido conjugado.

Resolucion

De la ecuacion (13) es pK, = 14,00 - pK,

Como pK, = —log Ky, = —log 2,00 x 107 = 8,70 y pK, = 14,00 - 8,70 = 5,30
pK, =530

En la Tabla 12.6 se presentan los valores de pK,, para algunos acidos y de pK, de sus res-
pectivas bases conjugadas, en orden decreciente de fuerza acida.
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Acido pKa Base conjugada pKb
C2H:0CO0H 2,55 C,H;0C00 11,45
HF 3,20 F- 10,8
CsHsCOOH 4,20 CeHsCOO" 9,80
CH;COOH 4,74 CH;COO 9,26
CH;CH2COOH 4,85 CH;3;CH>COO 9,15
H>CO; 6,35 HCO;5 7,65
H,S 7,04 HS’ 6,96
HCIO 7,51 Clo»r 6,49
NH,™ 9,26 NH; 4,74
HCN 9,32 CN 4,68
HCO5" 10,3 COy” 3,70

Tabla 12.6: Valores de pK,, y pK,, de acidos y sus bases conjugadas

Comportamiento acido-base de las sales

Hemos visto que los dcidos, las bases o las sales cuando se disuelven en agua se disocian
produciendo iones.

La disolucion de un cido produce iones oxonio (Hy0") v la solucion es 4cida, mientras que
una base genera iones hidréxido (OH™) vy 1a solucién es basica.

Si el soluto disuelto es una sal, la acidez o basicidad de la solucién resultante dependera de
la interaccién con el agua de los iones que la sal produce. En consecuencia el comportamiento
acido-base de las soluciones salinas depende de los cationes y aniones presentes.

* Los cationes que son acidos conjugados de bases débiles como NH,4" o CH3NH;", tie-
nen cardcter icido ya que pueden ceder un protoén al agua. Por gjemplo:

NHs# + H,0 — NH; + H;0*
* Los cationes de metales alcalinos o alcalinotérreos como Li™, Nat, K+, Mg2*, CaZ*, que pro-

vignen de bases fuertes, practicamente no reaccionan con el agua y por lo tanto, desde el
punto de vista dcido-base, son neutros.
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* Los aniones que provienen de la ionizacion de un acido débil come, F~, NO,™ , HCOO™ o
C032" se comportan como bases ya que pueden captar protones del agua y formar iones OH™.
Por ejemplo:

HCOO™ + H,0 — HCOOH + OH-

» Los aniones que son bases conjugadas de un dcido fuerte, como CI, I", NGy~, ClOy4”, Br’,
son bases tan débiles que practicamente no captan protones del agua y en consecuencia,
desde el punto de vista acido-base, son neutros.

Cuando se disuelve una sal en agua se disocia en iones cuya interaccion con el agua permite
establecer la acidez o basicidad de la solucion.

» Si la sal esta constituida por un catién y un anion neutros, como NaCl o KCIOy, la solucién
resultante es neutra y su pH es practicamente igual a 7.

* Si la sal esta constituida por un catién acido y un anion neutro como NIL,Cl o CH3NH;Cl,
la solucidn resultante es acida y su pH es menor que 7.

* Si la sal esta formada por un catién neutro y un anién bésico como NaF o NaNO,, produce
una solucion alcalina cuyo pH es mayor que 7.

« Cuando la sal estd compuesta por un cation acide y un anidn basico, como el NH,CN o
NH4Ac, la solucién puede ser acida, basica o neutra, segun la fuerza dcida del cation y la
fuerza basica del anién. Es decir, la acidez o basicidad de la solucion depende de los valo-
res relativos de K, y Ky, del cation y del anidn respectivamente. Por ejemplo, la solucion de
NH,4CN origina los iones NH; " cuya K, es 5,50 = 10-10y CN” cuya K}, es 2,08 ~ [0-3. Como
Ky, (CN) > K, (NH ™). la solucién de NH,CN es basica y su pH mayor que 7.

5. SOLUCIONES REGULADORAS

Consideremos una solucion acuosa de acido fluorhidrico HF. Como es un acido débil, cuan-
do se disuelve en agua se ioniza alcanzando el equilibrio:

HF + H,0O — F + ;0%

El HF se ioniza en pequefia propotcion, por lo que el ion F~ formado, que es su base conju-
gada, se halla en muy baja concentracion. La especie predominante correspondiente al soluto
disuelto es el HF sin disociar.

Si agregamos a la solucién la sal sédica de su base conjugada (NaF), ésta se disocia coni-
pletamente formando la base conjugada F~, segin:
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NaF —— F + Na*

El sistema ahora formado tiene como especies predominantes el acido HF, el ion F-, que
constituyen el par dcido/base conjugado HF/F, y el ion Na* proveniente de la disociacién de la
sal. Tanto el HF como el ion F~, estin ahora en concentraciones apreciables vy la solucion for-
mada tiene la propiedad de regular ¢l pH.

Para comprender qué significa que una solucion sea reguladora, consideremos que disponemos
de un litro de distintas soluciones a cada una de Ias cuales le agregamos un milimol (1,00 x 10-3 mol)
de hidroxido de sodio. En el cuadro signiente mostramos el efecto que produce este agregado, sobre
el pH de cada una de las tres soluciones que figuran en la primera columna.,

Solucidén Con?e'nt.racioues Agregado de . pH pH ApH

(1 L) iniciales NaOH inicial final
i HCl Ca=0,001 M 1,00 x 107 mol 3,00 7.00 4,00
2| HFF E: _ g:g i: 1,00 x 10” mol 3,20 321 | 001
3| HFF EZ } 3322 x 1.00 x 10° mol 3,20 338 | 0,18

Podemos observar que cuando se efectiia el mismo agregado de NaOH a cada una de estas
soluciones de similar pH inicial, el cambio de pH (ApH) que se produce es muy diferente.

La solucion (1}, formada por un acido fuerte como el HCI, experimenta un gran cambio de
pH, mientras que la variacién que se produce en los sistemas (2) ¥ (3). formados por el mismo
par acido/base conjugado HF/F", es mucho més pequefia.

Si comparamos las soluciones 2 y 3, observamos que el cambio de pH que se registra en la
2 es mucho menor que en la 3. En otras palabras, la solucién 2 que contiene ¢l par acido/base
conjugado en mayor concentracion resiste mas el cambio de pH que la de menor concentracion.
Las soluciones que tienen esta propiedad de amortiguar el cambio de pH se denominan amaorti-
guadoras, reguladoras o “buffer”,

Las soluciones reguladoras tienen I bropiedad de amortiguar el cambio de pH que

puede producirse por el agregado de pequenas cantidades de &cidos o de bases fuertes™

Asi como el termostato de una heladera regula la temperatura de su interior, las solucio-
nes buifer tienen la propiedad de regular el pH del medio en que se¢ encuentran. La gran
mayoria de las reacciones que se producen en solucién acuosa son afectadas por cambios de pH
en el sistema. Por esta razon, para el control de muchas de esas reacciones, es de suma
importancia que el valor del pH se mantenga lo mas constante posible.

[\JaF

Especies predominantes en una
solucion de HF/NaF

L REGULADORAS .
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También se pueden obtener solu-
ciones buffer, neutralizando par-
cialmente un acido debif con una
base fuerte, 0o una base débil con
un acido fuerte.

L as propiedades reguladoras de
una solucion buffer disminuyen
considerablemente si fa concen-
tracion de alguna de sus especies
conjugadas es inferior & 0,05 M o
si la relacion Cb/Ca esté fuera de
los limites indicados.

Las soluciones buffer son capaces de mantener la acidez o basicidad de una solucién dentro
de un intervalo reducido de pH, por lo que tienen multiples aplicaciones, tanto en la industria
como en los laboratorios.

Estas soluciones estin formadas por un par 4cido/base conjugado en cantidades apreciables
como especies predominantes. Pueden prepararse disolviendo en agua un acido débil y su sal
proveniente de una base fuerte.

Por ejemplo, consideremos una solucion acuosa de HF y NaF. El HF es un acido débil.
La disociaciéon completa de la sal NaF en agua produce iones F~, segin:

NaF —— F~ + Na*
Se obtiene una solucion formada por el par acido-base conjugado HF/F".

Si disolvemos en agua una base débil como el NH; y su sal de 4cido fuerte (NH,4CI), Ja diso-
ciacion completa de esta sal produce iones NH4*:

NH,Cl — NH,® + CI
La solucién obtenida esta formada por el par dcido/base conjugado NH+/NH;.
La experiencia muestra que para que una solucidn tenga buenas propiedades regulado-
ras, es decir, sea efectiva como buffer, las concentraciones del dcido y de su base conjuga-

da debe cumplir ciertas condiciones:

« Las concentraciones iniciales del acido (Ca} y de su base conjugada (Cb) deben estar ambas
comprendidas entre 0,05 M y 1 M. Es decir:

0,05M<Ca<1M y 0,05M<Ch<1M

« La relacién entre la concentracién inicial del acido y de su base conjugada debe estar com-
prendida entre los valores (,1 y 10, es decir:

0,1 <Cb/Ca<10

Las soluciones reguladoras de uso méas frecuente en las experiencias de laboratorio quimi-
co cumplen con estas condiciones.
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La ecuacion buffer

Para calcular el pH de una solucién buffer, es necesario obtener la concentracién molar de
iones oxonio {H;07] en el equilibrio.

Consideremos una solucién formada por el 4cido débil etanoico {HAc) de concentracién ini-
cial Ca y su sal sddica (NaAc) que se disocia totalmente y produce la base conjugada Ac™ de
concentracion inicial Ch.

Planteamos el equilibrio de ionizacion del Acido en agua, segun:
HAc + H,0 — Ac¢ + H;0*

La expresién de la constante de acidez del dcido es:

4 [11Ac]

Si despejamos la concentracion de iones oxonio obtenemmos:
[H,0']=K 20

donde tanto [HAc) como [Ac™] son concentraciones molares en el equilibrio.

Podemos generalizar esta expresion para cualquier sistema formado por un acido débil y su
base conjugada, donde [4cido] representa la concentracion del 4cido y [base] la concentracion
de su base conjugada:

[4cido]

[11,07]1=K,
- 4 Ibasc]

(14)

Si consideramos la pequeia ionizacién del acido débil HAc, podemos escribir;

—_—

HAc + H,0 — Ac + H;0¢
Ademas la sal NaAc se disocia completamente en agua segun:

NaAc ——» Ac¢c + Na¥

La formacién de los aniones Ac™, de acuerdo con el principio de Le Chatelier, desplaza el
equilibrio de ionizacién del dcido HAc hacia la izquierda, reprimiendo ain mas su ionizacién.
Por lo tanto, podemos suponer que su concentracion en el equilibrio es pricticamente igual a su
concentracion inicial Ca. Es decir, [dcido] = Ca

La formula del acido etanoico
o acéfico (CH3-COOH) Ia
representamos como HAc y
la de ion acetato
{CH3-COOQ-), que es su base
conjugada, como Ac-.
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Es importante tener en cuenta que
las ecuaciones 15 y 16 son apro-
ximadas y tienen validez en deter-
minadas condiciones.

El pH depende esencialmente
del valor del pKa del acido def
sistema buffer.

Notar que Cb/Ca = 0,5 y esta
entre 0,1 y 10.

Por otra parte, 1a concentracion de la base conjugada Ac”, proviene esencialmente de la diso-
ciacion de la sal, ya que la que produce la poca ionizacion del dcido es practicamente despre-
ciable. Por lo tanto podemos escribir: {base] = Cb.

Si sustituimos en la ecuacion (14) las concentraciones de equilibrio por las iniciales obtenemos:

" C
[H;0 1=Ka£ (15)

Esta es la expresién mas senciila que permite calcular la [H30"] en una solucién buffer, a
partir de las concentraciones iniciales Ca y Cb del par acido/base conjugado y el valor de la K,
del 4cido. Es conocida como ecuacion de Henderson—Hasselbach o ecuacién butfer. Si apli-
camos logaritmos en ambos miembros de la ecuacién y multiplicamos por (~1), obtenemos:

b
pH = pK_ + log i (16)
Ca

Esta es otra forma de la ecuacién de Henderson, donde pK, corresponde al 4cido del siste-
ma, y nos permite calcular directamente el pH de la solucién buffer, conocidas las concentra-
ciones iniciales Ca y Cb.

Si 1a solucion buffer se prepara a partir de una base débil como NH; y su 4cido conjugado NH,*,
la ecuacion (12) sigue siendo vélida teniendo en cuenta que el pK, corresponde al acido NH,*

Ejemplo 12.12
Calcular el pH de una solucién que se prepara disolviendo en agua 0,10 mol de HF y
0,05 mol de NaF, hasta obtener 1,00 L de solucién. K, = 6,31 x 104,

Resolucion
El NaF es una sal que se disocia totalmente, segin:

NaF — F + Na*
0,05 mol/L 0,05 mol/L 0,05 mol/L

La estequiometria nos indica que partiendo de 0,05 mol de Nal' se producen 0,05 mol de ion
F~ que es la base conjugada del HF. El sistema esta formado por el par 4cido/base conjuga-
do HF/ F~, cuyas concentraciones molares iniciales son:

Ca(HF)=0,1 M Cbh(F)=0,05M
Como la K, del HF es dato, usamos la ecuacion (15) para calcular [H3OJ'] y finalmente el pH.
+ Ca . 4 0,1 . A
[0 1=K — =63IxI0" x — = 1.26 % 10
* Ch 0,05

pH = — log 1,26 x 1073 = 2,90 (solucion acida)
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Ejemplo 12.13
Calcular el pH de una solucién 0,20 M en NH; y 0,10 M en NH,CL pK, (NH;) = 4,74,

Resolucion

ElI NH4Cl es una sal que se disocia totalmente, segun:

NH4C1 — NH,* + (I
0,10 mol/L 0,10 mol/L 0,10 mol/L

La concentracion del ion amonio formado (NH4*) que es Acido conjugado de ia base NH;,
es igual a la del NH,Cl inicial. Fl sistema estd formado por el par acido base conjugado
NH,*/NHj3, cuyas concentraciones iniciales son:

Ca (NH,*) = 0,10 M Cb (NH;) = 0,20 M

Como tenemos el dato de pKy, de la base (NH;), debemos calcular previamente el pK, del
dcido (NH4*):
' PKy + pKy, = 1400 pK, = 14,00 - 4,74 = 9,26

Para calcular el pH aplicamos la ecuacién (16)

2

Ch 12 . .
pH=pK + log-— =926 + log -~ = 9,56 {solucion bésica)
a Ca 0,10

Accidn reguladora

¢COmo actlia un sistema buffer cuando se le agrega un 4cido o una base?

Si a un sistema buffer formado por el par acido/base conjugado HA/A™ se le agrega una
pequeda cantidad de base fuerte como NaOH, los iones OH- que ésta produce son consumidos
completamente por el acido HA del sistema, segin:

OH" + HA - H,0 + A

Sien lugar de la base fuerte se agrega una pequefia cantidad de acido fuerte, la base conjugada A~
del sistema, interviene para neutralizar completamente los iones H30Jr producidos por el icido, segin:

H0* + A~ —» 0 + HA

En consecuencia, ¢l agregado de pequefias cantidades de acido o de base es consumido por
el buffer, produciéndose Unicamente un pequeilo cambio en las concentraciones de HA y A",
que afecta poco al pH,

Es importante sefialar que si alguna de las especies conjugadas se consume totalmente o en
gran proporcion cuando se agrega el acido o la base, el buffer se destruye y la solucitn pierde
su capacidad reguladora.

Un buffer resiste Jos cambios de
pH porque consume el dcido o la
base afiadidos.

Las flechas en una tnica direccion
Indican que fa reaccion se produ-
ce en forma practicamente com-
pleta.
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Ejemplo 12.14

Se prepara 1,00 L de solucién disolviendo en agua 0,50 mol de CH3NH; y 0,50 mol de
CH;NH,CI. Si se agregan 0,50 mol de NaOH, indicar cual o cudles de las siguientes
afirmaciones es o son correctas:

a) [CH4NH,] disminuye; b) la solucién perdié sus propiedades reguladoras; ¢) el pH
apenas cambia.

Resoluciéon

El sistema esta formado por el par 4cido conjugado CHyNH;*/ CH;NH,, de concentracio-
nes iniciales Ca = Cb = 0,50 M. EI NaOH agregado es una base fuerte que se disocia total-
mente en agua:

NaOH —> Na©™ + OH
0,50 mol/L 0,50 mol/L. 0,50 mol/L

La estequiometria de esta ecuacion nos indica que por cada mol de NaOH disuelto se forma un
mol de ion OH~. Como se agregan 0,50 mol de NaOH se forman 0,50 mol de ion OH™, que a su
vez reacciona con el CH;NH3™:

OH" + CH3NH3+ —_— Hzo + CH3NH2
0,50 mol/L. 0,50 mol/L 0,50 mol/L. 0,50 mol/L

Esta ecuacion nos muestra que reaccionan 0,50 mol del 4cido CH3NH;" que se transforman
en CH;NH, aumentando su concentracién. En consecuencia, desaparece uno de los compo-
nentes del buffer (CHyNH; ") y la solucion pierde sus propiedades reguladoras, elevandose
el pH en forma considerable. De acuerdo con lo expuesto la dnica opcién correcta es la b}

Ejemplo 12.15
Se dispone de 1,00 L de solucion 0,80 M en HAc (pK, =4.74) y (,80 M en NaAc, a la que
se agregan 10,0 milimol de KOH. Calcular el pH de la solucion final.

Resolucion
El NaAc es la sal de la base conjugada del HAc que se disocia completamente, segun:

NaAc —— Nat +  Ac¢

La estequiometria de esta ecuacién indica que se forman 0,80 mol de ion Ac” y por lo tanto
el sistema esta formado por el par 4cido/base conjugado HAc/ Ac™, cuyas concentraciones
iniciales son ambas 0,80 M.

El KOH agregado (10/1000 mol = 0,010 mol) es una base fuerte que se disocia totalmente en agua:

KOH — K* + OH
0,010 mol/L 0,010 mol/L 0,010 mol/L
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El ion OH™ (0,010 mol/L) formado reacciona a su vez con el HAc:

OH" + HAc — H,0 + Ac”
0,010 mol/L (1,010 mol/L 0,010 mol/L

La estequiometria indica que los 0,010 mol de OH™ agregados son consumidos por 0,010 mol
de IAc, y se forman 0,010 mol de la base conjugada Ac™. Como disponemos de un litro de
solucion, las concentraciones finales de 4cido y de base conjugada son:

Car=080M-001M=0,79M y Cb;=080M+0,0lM=081M

¢l pH dc Ta solucién finales: pH =474+ Iogg’j—; =475

pH = 4,75

Ejemplo 12.16
Calcular el cambio de pH que se produce cuando se agrega 0,010 mol de HCl a 1,00 L de
solucion 0,200 M en NHy y 0,100 M en NH,CL pK, = 4,74.

Resolucidn
El NH,Cl es una sal que se disocia completamente segin:

NH, 1 — NH,Y + Cr

La ecuacion indica que se forma 0,100 mol de NH,". Por lo tanto, el sistema estd formado
por el par acido conjugado NH,*/NHj, en concentraciones iniciales 0,100 M y 0,200 M res-
pectivamente. Para calcular el cambio de pH, primero debemos conocer el pH inicial, que
podemos calcular mediante 1a ecuacion de Henderson.

Solucion inicial:
Cb; (NH;3) = 0,200 M Ca; (NH4Y) =0,100 M
pK, = 14,00 — pKy, = 14,00 — 4,74 = 9,26

Cb, 0.2
pPH = pK + log -+ =926 + log-"= 956
0.1

Ca;

Solucion final:
Como el HCl agregado es un écido fuerte consideramos que se ioniza totalmente:

HCI + H,0 —— CI° + H0"
0,010 mol/L. 0,010 mel/L 0,010 mol/L

La cantidad de H307 formado reacciona con la base NHy:

H;0" + NHy; — H,0 + NH,*
0,010 mol/L 0,010 mol/L 0,010 mol/L

La estequiometria indica que los 0,010 moles de 4cido agregados son consumidos por 0,010 moles
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Este pequefio cambio de pH, indi-
ca que la solucion es regufadora.

de NH,, y se forman 0,010 moles del acido conjugado NH,™. Por lo tanto, en 1 L de solu-
cion, las concentraciones finales de base y acido conjugado son:

Cby=020M—001M=0,19M y Ca;=0,10M+001M=0,11M.
El pH de 1a solucién final es:

-
H

Cbg 9
pHy =pK_ + log = 9.26 + log
A Cag 0.11

= 950

ApH = pH; - pH; = 9,50 - 9,56 = - 0,06

El cambio de pIl es negativo porque al agregar un 4cido a la solucién el pH disminuye.
Como elegir un sistema buffer

Antes de utilizar un sistema buffer para regular el pH de una solucién, es conveniente plan-
tearse las siguientes preguntas: ;Cual es el intervalo de pH en el cual un sistema buffer reguta
adecuadamente? ; Qué sistema buffer es el mas adecuado para regular el pH de Ia solucion a un
valor determinado?

A partir del valor del pK, del acido de un sistema buffer se puede obtener el intervalo de pH
para el cual el sistema tiene capacidad reguladora aceptable. Este rango puede obtenerse tenien-
do en cuenta que las concentraciones iniciales Ca y Cb del sistema deben ser altas y que la rela-
cién entre ellas debe cumplir que 0,1 < Cb/Ca < 10. Asi, aplicando la ecuacién de Henderson:

51 Cb/Ca = 0,1 es: pH=7pK, +1log 0,1 =pK, -1

SiCh/Ca=10 es: pH=pK, +log 10 =pK, + 1

Cada sistema regulador actia eficientemente en un intervalo de pH determinado, que se encuen-
tra en el entorno de una unidad del valor del pK,, del sistema, es decir: pH = pK, £1, o bien:

pK, -1 <pH<pK,+1

Este intervalo de pH donde la regulacién del sistema es optima, es conocido como interva-
lo regulador, fuera del cual la capacidad reguladora disminuye sensiblemente.

En el esquema siguiente, se muestra la variacion que experimenta la capacidad regula-
dora con la relacion Cb/Ca que se indica en la escala superior y con los valores de pH en
la escala inferior.
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La capacidad reguladora aumenta a medida que la relacion Ch/Ca se acerca a 1, alcanzando

su méximo valor cuando es igual a 1. Es decir, la méxima capacidad reguladora de un sistema
buffer se logra cuando el valor del pK, del acido es igual al valor del pH que se desea regular
(pK, = pH), de acuerdo con la ecuacién de Henderson. Si Cb/Ca esta fuera del intervalo com-
prendido entre 0,1 y 10 el sistema disminuye considerablemente su capacidad reguladora.

De acuerdo con lo expuesto, la solucion buffer que debe utilizarse para regular el pH de una

solucion debe elegirse de manera tal que el valor del pK, del 4cido del buffer esté dentro del
entorno de una unidad del pH a regular, es decir, pK, = pH + 1. Por gjemplo, si se desea regu-
lar el pH de una solucién al valor § debe elegirse un sistema en el que pK, del acido esté com-
prendido entre 4 y 6 y lo mds préximo a 5 que sea posible.

Ejemplo 12.17

Se prepara una solucién disolviendo en agua NH; (Ky, = 1,82 x 10-%) y la sal de su
acido conjugado, en cantidades apreciables.
a) Escribir ]a ecuacion que representa como actia este sistema para amortiguar el cambio de
pH de la solucion cuando se agrega:
i) una pequefia cantidad de base fuerte.
ii) una pequefia cantidad de acido fuerte.
b} Determinar el intervalo regulador del sistema.

Resolucién

a) Esta es una solucion reguladora formada por el par acido base conjugado NH,*/NH;.
1) El agregado de una base fuerte produce iones OH™ que son neutralizados por el acido
NH,™, segin;
OH" + NH;” — H,0 + NH;

it} El agregado de un cido fuerte produce iones H,0% que son neutralizados por la base
NH;, segan:
H;0* + NH; — NH,' + H,0
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b) El intervalo regulador estd en el entorno del valor del pK, del sistema en mads o

menos una unidad. Por lo tanto, para detcrminar este intervalo debemos calcular el
pK, del dcido NH,~. Come el valor de K, del NH5 es 1,82 x 102, pKy es 4,74 v
resulta: pK, (NH4") = 14,00 - 4,74 = 9,26
Esto significa que este sisterna regula en el intervalo de pH 9,26 + 1. O sea:

El intervalo regulador es 8,26 — 10,26

Ejemplo 12.18

Dados los siguientes sistemas formados por un par acido/base conjugado, seleccionar uno
para prepatar una solucion que regule en medio 3cido.
a) HIO/MO™ (K, = 3,98 x 10°11); b) NH,"/NH; (pK,, = 4,74); ¢} CgHsNH3/CgHsNH;

(K, = 4,20 x 10°19),

Resolucion

Para comparar los tres sistemas calculamos los valores de pK:
a) pK, = — log 3,98 x 10-11 = 10,40

b) pK, = 14,00 - 4,74 = 9,26

c) pK, = 14.00 — (~ log 4,20 x 10-10) = 14,00 — 9,38 = 4,62

Para que un sistema buffer regule adecuadamente debe cumplir que: pK, = pH £ 1. De los
tres valores obtenidos, el unico sistema que regula en medio dcido (pH< 7) es el ¢), que lo
hace entre valores de pH 3,62 v 5,62

Ejemplo 12.19

Seleccionar uno de los siguientes sistemas formados por un par acido/base conjugado, para
preparar tha solucion que regule en medio basico,
a) HCN/CN™ (K, = 4,80x 10-10); b) CsHNHT/CHN (pKy, = 8,70); ¢) HNOy/NO,”

(Kp = 1,96 < 10-11),

Resolucion

Para que un sistema regule eficientemente en medio basico su valor de pK, debe ser
mayor que 7+ 1 =28

Para determinar cl mas eficiente debemos calcular los valores de pK,:

a) pK, = - log (4,80 x 10-10)= 9,32

by pK, = 14,00 - 8,70 = 5,30

c) pK, = 14,00 + log (1,96 x 10-11) = 14,00 — 9,38 = 3,29

De los tres sistemas analizados, el Gnico que regula en medio basico es el a), que lo
hace entre valores de pH 8,32 y 10,32,
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Capacidad reguladora

La capacidad reguladora (B) de una solucién cs una medida de la resistencia al cambio de pH que
se produciria por el agregado de pequefias cantidades de dcidos o bases fuertes. Una solucion tiene
mayor capacidad reguladora cuanto menor sea ¢l cambio de pH que se produzea por tales agregados.

La capacidad reguladora puede expresarse matemiticamente por:

Donde ACb y ACa son los incrementos de las concentraciones de base y de dcido gue se pro-
ducen después de cada agregado. La capacidad reguladora de un sistema buffer puede interpre-
tarse como la concentracién de base o de dcido que debe afiadirse al sistema, para producir un
cambio de pH de una unidad. Cuanto mayor es el valor de B de una solucién, mayor es la resis-
tencia que ofrece al cambio de pH y por lo tanto mayor es su capacidad reguladora.

La capacidad reguladora disminuye notablemente si las concentraciones del dcido y/o de su base con-
jugada son bajas. Hay dos factores que afectan la capacidad reguladora de una solucion buffer: la relacion
entre las concentraciones iniciales del par acido/base conjugado (Ch/Ca) v la dilucion de la solucion.

Relacién Ch/Ca

Consideremos una serie de soluciones del misma sistema regulador con distintas relaciones
de concentraciones iniciales Cb/Ca. Si a cada una de ellas le agregames una misma cantidad de
la base fuerte NaOH, los cambios de pH que se producen dependen de la relacion Ch/Ca.

En la figura adjunta mostramos los cambios de pH en funcién de la relacion Cb/Ca.
Podemos observar que el menor cambio de pH se registra para la relacion Ch/Ca = 1, 0 sea
cuando Cb = Ca. En otras palabras, cuando las concentraciones del 4cido y de la base son igua-
les, la capacidad reguladora de la solucion es méaxima.

Teniendo en cuenta la ecuacion de Henderson, cuando Cb/Ca = 1, resulta pH = pK,. Es decir
que un sistema buffer alcanza su méxima capacidad reguladora cuando el pH de ia solucion es
igual a su pK,.

No obstante, de acuerdo con el grafico, podemos considerar que el sistema tiene una buena
capacidad reguladora cuando la relacion Cb/Ca, estd comprendida entre 0,1 y 10, es decir:

0,1 <Ch/Ca<10
Dilucidén

La capacidad reguladora de una solucién buffer disminuye notablemente cuando se la diluye.
Con el objeto de mostrar el efecto de la dilucion sobre la capacidad reguladora de una solucién
buffer, comparemos los cambios de pH que experimenta una seric de soluciones de HAc/Ac™ de
concentracion total (Ct = Ca+ Ch), cuando se les efectia el mismo agregado de base fuerte. Los
resultados obtenidos se muestran en la figura adjunta, en la que podemos observar que aungue
Cb/Ca sea igual a uno, cuanto menor es la concentracion total del sistema, mayor es el cambio

Comao un aumento de fa concen-
tracion de &cido produce una dis-
minucion de pH, para que § sea#
positivo se coloca el signo —
delante de ACa.

I

o

o

k-]

o

2

§

0 \__/

0,01 0,1 1 10 100
ChiCa

C1>C2>C3

Cambio def pH con la dilucién
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de pH que se produce. Esto significa que cuanto mas diluida es la solucion buffer, menor es su
capacidad reguladora.

Esto se debe a que cuando la solucién es muy dituida, no hay suficiente cantidad de 4cido
débil en el sistema regulador para censumir la base agregada.

Una propiedad de las soluciones buffer es que el valor de su pH no cambia con una dilucién
moderada. En efecto, al diluir una solucion, [as concentraciones del acido y de su base conju-
gada disminuyen en la misma proporcion. Si tenemos en cuenta que la concentracién molar de
un soluto en la solucidn viene dada por la relacton:

n - . .
Cot=Zst , para el par acido/base conjugado del sistema tenemos

5C

Ca a

H=pK + log
PH=pK, +log

=0,V v Cp = np/V,. La ecuacién de Henderson resulta:

nb/ b
na
“Vse

Sin embargo, como hemos explicado, la capacidad reguladora si varia con la dilucién.

LOS SISTEMAS REGULADORES DE LA SANGRE

El pH normal del plasma sanguineo medido a temperatura
corporal, es aproximadamente 7,40 y se mantiene en valores que
estin. comprendidos dentro de un intervalo muy estrecho de
7,40-= 0,05, Ligeramente fuera de estos limites, se producen tras-
tornos conocidos como acidosis o alcalosis. Valores de pH por
debajo de 7,30 o por encima de 7,50 pueden provocar la muerte.
En consecuencia, la vida humana depende de la capacidad: que
tiene la sangre para mantener el pH dentro de dicho intervalo.

Ahora bien, como resultade del metabolismo celular, el:cuerpo
humano genera una gran cantidad de sustancias acidas y alcalinas.
Algunas provienen de los alimentos ingeridos.y otras de la. oxida-
cién completa de hidratos de carbono, proteinas y grasas que produ-
cen gran cantidad de didxido de carbono que se convierte, en:parte,
en 4cido carbonico. De no existir algin mecanismo regulador de la
acidez, la continua produccién de CO, haria descender el pH de 1a
sangre a valores incompatibles con la vida. La sangre posee siste-
mas capaces de regular el pH dentro de los valores mencionados que
son de dos tipos: a) sistemas buffer y b} reguladores fisiologicos.

a) Sistemas buffer

Los sistemas buffer mds importantes de la sangre son el
regulador de bicarbonato, los aminodcidos y las proteinas y el
regulador de fosfato.

* Kl sistema regulador del bicarbonato

Es el sistema buffer mas importante del plasma sanguineo. Esta
formado por dos componentes: el ion bicarbonato (HCOy) y el
€0, disueltos en el plasma.

* Los aminodcidos y las proteinas

Los aminoicidos y las proteinas constituyen uno de los amorti-
guadores mas eficientes del organismo gracias a sus elevadas con-
centraciones, v a que sus valores de pK estan proximos a 7,40, que
es el valor del pH de la sangre en el que se registra su mayor eficien-
cia reguladora. La accién reguladora de los aminoacidos y las prote-
inas se basa en los grupos carboxilo (~COOH}) y amino (-NH,) que
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contienen, los cuales les permiten actuar como acido y-como’base.
Podemos interpretar este comportamiento, para un amingégido
representado en forma de zwiterion, de la siguiente manerd:
Frente a un exceso de iones hidrgeno reacciona el ion carboxitito:
R [

I |
H.NSCHCOO™ + H* H,N "= CHCOOH

—_—

S8i hay un exceso de iones hidréxidos reacciona el ion amonio:
I'? I
HyN=CHCOO™ + OH-

R Ny
Pra—

|
HyN-CHCO0 ™

Como el CO, se difunde rapidamente a‘través de todas las
membranas celulares hacia el interior de las células, el descenso del
pH que produce es amortiguado por las proteinas.

La hemoglobina (Hb), es una proteina que se halla en los eritro-
citos y es el principal sistema amortiguador proteice. Actia-en su
forma anionica eliminado el exceso de iones HY, segin:

Hb~ + HT

* Sistema regulador de fosfato

Este sistema estd formado por el par dcido—base conjugado
H,P0, /HPO4?" y el valor de su pK es 6,80, mucho més proximo
al pH de la'sangre que el del bicarbonato, razon por la cual deberia
ser mejor regulador. Sin embargo, su capacidad amortiguadora en
la sangre es muy baja ¢ inferior a la del bicarbonato, debido a que
su concentracidn en el plasma sanguineo es mucho menor que la
del bicarbonato. El sistema regulador de fosfato es importante en

los liquides intracelulares y especialmente en los liquidos tubula-
res de los rifiones donde su concentracion es mucho mayor,

H-Hb

~—

b) Reguladores fisiologicos

Se basan en la accion fisiolégica a nivel pulmonar y renal.

* Regulacion pulmonar

Los procesos metabélicos intracelulares producen CO, én'forma
continua, que se difunde desde las células hacia la sangre. Los sis-
temas amortiguadores de la sangre pueden resultar insuficientes
para mantener el pH, si no se produce la eliminacion del CO, en los
pulmones durante la respiracion. En efecto, el acido carbénico pre-
sente en el plasma se halla en equilibric con el CO, segin:

H,CO3 — €O, + H,0

El-CO, formado es:transportado. por 1a' sangre hacia los pulmeo-
‘nes.donde se difunde hacia'los alvéolos. T.os pulmones exputsan el
exceso’ de'CO, hacia fa-dtmosferarmediante la wentilacion pulmo-
‘ndr, desplazando el equilibrio hacia'ta deredha,ipor' lo gque aywdan
‘a-disminuir Ha’ concentracién de dcido carbdnico enla sangre 'y
mantener su-pH.

' Regulacion renal

‘ElpH de'la brina bscila entre 4,50 y 8,00 seguinel estado 4cido~

ibase del ‘liguido extracelular. -Los ‘rifiones- controlan- el equilibrio

acido—base excéretando una orina acida o basica, que reduce la can-
'tidad: de dcillo oodebase del liquido extracelular'y de esta forma se
‘mantiene ¢l pH del plasma.

Como consecuencia del metabolismo celular, el organismol pro-
-duce gran cantidad de dcidos no volatiles, que' no pueden ser elimi-
‘nados: porios pulmones y son excretados por la orina.

‘Mietitras qyuie Hos; pulmones regulan la presién de CO, en el
Iplasma, os “rifivnes thacen lo propio con la concentracion de
bicarbonato en el plasma, evitando su pérdida. por la-orina, que
modificaria el pH.

Dado que ebion bicarbonato es utilizado para neutralizar el exce-
'so de dcidos, la pérdida de bicarbonatos producida en este proceso, es
repuesta por el epitelio tubular renal, mediante'la'reaceién de hidrata-
cion del CO,, catalizadarpor la-enzima anhilirasa-catbonica:

CO, + Hy0 — 00,

El'H,CO; formado se ioniza formando el ion bicarbonato que
pasa a la sangre y iones hidrdgeno que son excretados por la-orina:

Hy,C0; & HCO; + HY
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EJERCICIOS

Los valores de las constanies de acidez y de basicidad pueden consultarse en las Tablas 12.3 vy 124,

1_ Escribir la formula de la base o del dcide conjugado de las siguientes especies, segun corresponda:

a) HAc by NH,* ¢) CO5%" d) C4H;COOH
g) CsHsN f) HS™ g) CellsNH;~  h)y H30™
2 Identificar los pares dcido/base conjugados en cada una de las siguientes ecuaciones:
a) HCN + H,0 —  CN° o+ H;0*
by HS + H,0 — 8 4 H,O*
¢) NH; + H 0~ —  NH o+ H,0
3 Completar las siguientes ccuaciones correspondientes a reacciones acido-base:
HAc + H,O0 —
CN- + H,O0  —
CoHsCOO + H O =
CH,NH;™ + OH" —

4 Calcular el pH de las siguientes soluciones:
a) jugo gastrico: [H;0%] = 0,0398 M
b) agua de mar: [H;0°]= 3,16 x 1079 M
¢) jugo de limén; [OU] = 1,58 x 10712 M
d) plasma sanguinco: [OH] =251 x 1077 M
e) ¢Cudl de estas soluciones es la mas bdsica?

5 Calcular las concentraciones molares de ion oxonic y de ion hidroxido para las siguientes soluciones:
a) leche de magnesia: pH = 10,50 ¢} jugo de tomate: pOH = 9,90
b) lluvia dcida: pH = 5.60 d) orina: pOH = 8,00

6_ Calcular cl pH de las siguientes soluciones:
at HBr 0,025 M b) KOH 0,025 M ¢) Sr(OH), 1,20 x 1074 M

7 Se dispone de una solucion de LiOH cuya [H30%] es 3,16 x 10712 M.
a) Escribir las formulas de todas las especies presentes en la solucion.
b} Calcular el pH de la solucion.
¢) Calcular la concentracion molar de Li™.

8 A 500 cm? de solucion de HNO; 1,26 % m/v, se le agrega agua hasta obtener una solucion de pH = 1,50. Calcular:

498 Capinifo 13




a) el volumen de agua agregado.
b) la masa de ion NOy~ disuelta en la solucion diluida.

9 _ 10,0 em? de una solucion de HCI que contiene 35,5 mg de ion CI™, se diluyen con 30,0 cm3 de agua. Calcular el pH de la solucion diluida.

10_Se desea preparar 2000 mL de una solucion acuosa de Ca(OH), de pH = 13,00.
a) Calcular 1a masa de base que debe disolverse.
b) Comparar la basicidad de esta solucion con la de 4,00 L de solucién de NaOH que tiene la misma concentracién de iones oxonio.

11_ Se disuelven 8,51 g de Ba(OH), en agua hasta obtener 2500 cm? de solucion. Escribir las formulas de todas las especies presentes
en la solucion, y:
a} Calcular el pH de 1a solucidn.
b) Comparar la basicidad de la solucion con la de una solucién KOH de igual molaridad.

12_ Dadas las siguientes proposiciones indicar si son verdaderas o falsas:
a) 100 em3 de solucion de HC1 0,100 M tiene mayor pH que 10 cm? de solucién de HC1 0,100 M.
b) el pH de una solucion de NaOH 1,00 x 1078 M es 6,00.
¢} el pH de una solucion de un acido débil siempre es mayor que el de una solucién de un dcido fuerte.
d) si se agrega ion cianuro a una solucion de dcido cianhidrico, su pH aumenta,
e) el pH de una solucién de un icido débil es el mismo a distintas temperaturas.

13_ Se disuelven 23,5 g de 4cido nitroso (HNO,) en agua hasta obtener 5000 cm? de solucién. La concentracion del dcido en el equili-
brio es 9,31 x 10-2 M. Calcular:
a) el valor del pK,, del 4cido nitroso.
b) ¢l pH de la solucion.

14_ Calcular la masa de 4cido benzoico (C4H;COOH) que debe disolverse en agua para obtener 200 ¢m3 de solucién de pH = 2,60.
15_ Se dispone de una solucién de dcido lactico cuyo pH es 2,50, Calcular la concentracién molar del 4cido en el equilibrio,
16_ Una solucion de etilamina tiene el mismo pH que una solucion de NaOH 0,012 M. Calcular la molaridad de la solucién de etilamina.

17 _ Se disuelven 9,30 g de C4HsNH, en agua hasta obtener 2,00 dm? de solucién.
a} Escribir las formulas de las especies ionicas presentes en la solucién obtenida.
b) Calcular el pH de la solucidn.
¢) Indicar qué efecto produce sobre el pl el agregado de una pequeiia cantidad de la sal C;H;NH;Cl a la solucién.

18_ Se tiene una solucién de dcido fluorhidrico (pK, = 3,20) 0,0100 M. Calcular:
a) el porcentaje de acido disociado.
b) el grado de disociacion del acido luego de diluir [0 veces la solucidn original. Comparar con el valor obtenido en a).
¢) el pH de la solucion diluida.
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19_ Una solucién de HCOOH 5,00 x 10-3 M se diluye con‘agua hasta duplicar su volumen. La solucion resultante esti disociada un 23%.
Calcular:
a) el valor del pK, del acido.
b) el pH de la solucidn final.

20_ Se tiene una solucién de dcido benzoico (pK, =4,20) y una de piridina (pKy, = 8,70} de igual concentraciéon molar. Indicar si las
siguientes proposiciones son correctas o incorrectas. Justificar las respuestas.
a) el grade de disociacion de la piridina es igual al del dcido benzeico.
b) el grado de disociacion de 1a piridina es menor«que el del acido benzoico.
¢) no se puede comparar el grado-de disociacién del:acido con el de la base.
d) el grado de disociacion del 4cido benzoico disminuye si se agrega a la solucion una pequefia cantidad de benzoato de sodic.

21_ Una solacién de metilamina (CHyNH,) 0,01 M, se dileye con .agua hasta-duplicarsu volemen. La'concentracion-del ion CH;NH; "
en el equilibrio s 1,25 x 1073 M.
a) Calcular el valor de la constante de basicidad de la metilamina.
b) Calcular el valor de pK, del 4cido conjugado de la metilamina,
¢) Calcular el pH de la solucién inicial.
d) Si al disminuir la temperatura el pH de la solucidén disminuye, indicar si el proceso de ionizacion de la metilamina es endo-
térmico o exotérmico.

22 Dadas las siguientes soluciones de igual pH: a) HCOOH (K, = 1,70 x 10™%); b) HF (pK, = 3,20); ¢) HNO, (pK, = 3,29):
a) Indicar 1a solucién de mayor molaridad.
b) Calcular la molaridad de la solucion de HNO, si su pH es 2,74
¢) Calcular el valor del pKy del anién HCOO™.

23 Indicar si las soluciones acuosas de cada una de las siguientes especies son acidas, bdsicas o neutras:
a) K(Cl b) N32C03 C) NH4BT d) S2- e) OH" ﬂ CH3NH3C} g) NH4AC

24_ Se disuelve cierta cantidad de NH,NO; en agua. Indicar cuales de las siguientes afirmaciones son correctas:
aypH >7 b) OH < H;O% ¢) pOH > pH d) H;0* > 1,00 x 167,

25 Se preparan 2000 ¢cm? de solucion disolviendo 10,7 g de cloruro de amonio en agua. El pH de la solucidn obtenida es 5,13. Calcular:
a) el valor de K, del amoniaco.
b) la masa de ion amonio en el equilibrio.

26_ Calcular el pH de una solucién de NaF 0,100 M.

27 Se preparan 2,00 L de solucién disolviendo en agua CgHsCOOH y CgH:COONa, de modo que su [H;07] es igual al valor de K, del
C4HsCOOH. Calcular la masa de sal que se disolvié sabiendo que la concentracion inicial del acido es 0,100 M.

28 Se dispone de una solucion reguladora de pH 1,55 formada por 4cido piravico y la sal sodica de su base conjugada. Calcular la rela-
cion entre las concentraciones del dcide y de su base conjugada en la selucion.
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29_ Se prepara una solucién reguladora disolviendo en agua NH4Cl y NHj;. Calcular el pH de la solucién sabiendo que la relacidn entre
5U§ concentraciones molares es 0,500,

30_ Una solucién acuosa 0,500 M en acido propaneico y 0,750 M en propanoato de sodio, se diluye con agua hasta duplicar su volumen.
a} Calcular el pH de la solucién obtenida.
b) Escribir la ecuacién que indica cémo actiia el sistema para amortiguar ¢l cambio de pH si se agrega una pequefia cantidad de
base fuerte.
¢} Determinar el mtervalo regulador.

31_ Se tiene 1,00 L de una solucion reguladora A y 1,00 L de ofra solucién reguladora B, de igual pH. Se agrega a ambas soluciones fa
misma cantidad de HCI. EL pH finat de la solucion A es menor que €l pH final de Ia selucion B:
a) Indicar cudl de las dos soluciones experimenta menor cambio de pH.
b) Caleular el pH de 1a solucién A, sabiendo que la cantidad inicial del acido de 1a solucion B {pK, = 4,85), es la mitad
que la de su base conjugada.

32 Se desea prepatar una solucién reguladora de pH 7,62 y se dispone de 500 cm? de una solucién de NaClO 0,644 M. Calcular;
ay la cantidad de HCIO: que debe agregarse.
b) [a variacidn de pH que se produce al agregar a ka solucién final 10,0 cm3 de una solucion de NaOH 0,500 M.

33_ 100 cm?® de una solucién acuosa 0,360 M en CeHsNH; y 0,150 M en CgHsNH;Cl se diluyen con agua hasta duplicar su volumen.
ay Escribir la ecuacion de ionizacién de la base.
b) Calcular el pH de 2 solucion resultante.
¢y Caleular el pkt de la solucion que se obtiene por agregado de 10,0 milimol de NaOH a 1,00 dm3 de 1a solucién original.

34_ Determinar en qué intervalo de pH la solucion reguladora formade por HCO5”/ €042 regula eficientemente.

35_ Se dispone de 2,00 L. de cada una de las siguientes soluciones acuosas
A} NaCN 0,100 M; B} Ba(OH), de pH = 13,00; CyNH; 0,100 M; D) HCI10,05 M.
a) Ordenar las soluciones A), B) y C segim sus basicidades creeientes,
b) Calcular el pH de la solucion A.
c} Calcular la masa de Ba2* disuelta en la solucion que se obtiene al agregar L L de agua a la solucion B).
— d).Caleular el pH de la solueién que resulta de mezclar las soluciones Ay D),

36_ Se preparan 100 cm? de solucién disolviendo en agua 0,0100 mol de 4cido benzoico {C¢HsCOOH) v 0,0100 mol de benzoato de
sodio, obteniendo una solucién de pH = 4,20. Determinar:
a) el valor de la constante de acidez del acido benzoico.
b) la variacion de pH que se produce cuando se agrega 1,00 milimol de HCI a la solucion, sin cambio de volumen.
c) el intervalo de pH donde la regulacion es optima.,
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RESPUESTAS A LOS EJERCICIOS

4 2140 b)8.50 )220 d) 740
5 a)3,16x 1071l My 3,16 x 1074 M
b) 2,50 x 1076 My 3,98 x 10°M
) 7,94 % 1075 My 1,26 x 10710 M
d) 1,00 x 106 My 1,00 x 108 M
6 a)l60 b) 12,40 ¢} 10,38
T b) 11,50 ¢}3,16x 1073 M
8  a)266cm’ b) 0,620 g
9 1,60
10 a)740 g b) es igual
11_ ay 12,6 b} mayor
12 aF b) F ¢) F Y e) F
13 2)329 b) 2,16
14 2,50¢g
15, 0,0119M
16 0320M
17 a) CgHNH,*, H;0' y OH- b) 8,66 ¢) disminuye
18 a)y222% by 0,539 c) 3,27
19 2376 b) 3,24
20 a)l b) C o)1 dHC
21 a)4,20x10%  b) 10,62 ¢} 11,27 dy endotérmico
22 a) HCOOH b) 8,28 x 103 M ¢) 10,23
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23
24
25
26_

27

28

29

30_

31

32
33

34

35

36_

a)N

b), c)y d)
a) 1,82 x 1075
8,10

288 g

10

9,56

a) 5,03

b) 5,15

a) 0,250

b) 5,00
9,32-11,32
by 11,16

) 6,31 x 1075

b) B ) A 4B

b) 3,60 g

c) 3.85 — 5,85

b) 0,0154

c} 5,04

) 13,7 g d) 9,32

b) - 0,087 c} 3,20 -520

e)B

HaA

oN
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