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ASINOY

QUIMICA PARA EL CBC

Hola! Este es un librito que hice yo junto con varios
docentes del CBC. Estdn los temas tal cual los damos
en clase. Pusimos ejemplos y ejercicios que sacamos
de parciales. La idea es que puedas preparar los par-
ciales estudiando solo. Esto lo hicimos especialmen-
te para los chicos que por algin motivo tuvieron que
faltar a clase. (Enfermedad, trabajo, vive lejos, etc)
También lo hicimos para los chicos que afirman que a
su docente no se le entiende mucho ( ¢ Es tu caso,
valga la casualidad ? ).

Tené en cuenta lo siguiente:

* Este NO ES el libro oficial de la cdatedra de
Quimica. Este es un libro que hicimos nosotros
como a hosotros nos parecio.

* Quimica es una materia dificil. Estudia. Hacé los
ejercicios. No te atrases. Si te atrasds te empe-
zds a quedar. En quimica ho se puede estudiar
todo a dltimo momento.

* Atento, en esta materia CADA PUNTO CUENTA.
No es lo mismo tener un 3 (tres) en el 1*" parcial
que tener un 4 (cuatro).




* Recordad que saber quimica es SABER RESOLVER
EJERCICIOS. Estd perfecto que quieras leer este
libro, pero no te olvides de agarrar la guia de TP y
hacer todos los problemas. Y no sélo eso. Conseguite
parciales viejos y resolvelos todos. Esta materia se
aprende haciendo ejercicios.

* Antes del parcial practica resolviendo parciales
viejos. Tenés examenes de hace algunos afios para
bajar de la pdgina de Asimov:

www.asimov.com.ar

En la pdgina de Asimov también podés bajar apuntes
de otras materias y parciales de otras materias.

Ultima cosa: ¢ Querés dar quimica libre ?
Rta: Olvidalo. Ni se te ocurra. Dar quimica libre
es imposible. ( Muy dificil de aprobar ).

Por cualquier consulta o sugerencia entrd a la pagina

y mandame un mail. Y sino veni a verme a mi. Los
chicos saben donde encontrarme.

SUERTE EN LOS EXAMENES !



OTROS APUNTES
ASIMOV

* EJERCICIOS RESUELTOS DE LA GUIA DE QUIMICA.
Son todos los ejercicios de la guia resueltos y explicados

* PARCIALES de QUIMICA RESUELTOS
Son parciales que fueron tomados el aio pasado. Hay
también de afios anteriores. Todos los ejercicios estdn
resueltos.

* FINALES de QUIMICA RESUELTOS
Son finales que fueron tomados el aifo pasado. Hay
también de afios anteriores. Todos los ejercicios estan
resueltos.

OTROS LIBROS DE ASIMOV:

* MATEMATICA PARA EL CBC
* FISICA PARA EL CBC
* BIOFISICA PARA EL CBC

Estos libros tienen todo lo que se da en clase pero hablado
en castellano bien criollo.
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SISTEMAS MATERIALES

Un sistema material es un cuerpo que queremos estudiar. Los cuer-
pos estdn formados por materia, ocupa un lugar en el espacio y es
perceptible por nuestros sentidos. Toda porcién de materia recibe
el nombre de cuerpo.Por ejemplo, una manzana, una pelota, un vaso.
Ademds, la materia estd compuesta por particulas como datomos,
moléculas, iones. Estas particulas que componen la materia son muy
pero muy chiquitas. Para que te des una ideq, el radio del dtomo de
hidrégeno mide 5,29. 10" m, o sea, i 0,00000000000529 cm ! Son
tan pero tan chiquitos que son imposibles de ver ni siquiera con el
microscopio mds potente.

Estados de agreqacion o estados fisicos de la materia

Una de las cosas mads importantes cuando hablamos de la materia es
su estado fisico. En general se la puede encontrar en 3 estados di-
ferentes: sdlido, liquido y gaseoso.

{—1 MATERIA

Por ejemplo, un cacho de carbén en la parrilla estd en estado sélido.
El alcohol en el bafio esta en estado liquido. El gas de la cocina esta

en estado gaseoso. Ahora... ¢ Cudles son las caracteristicas de cada
estado ?

Sélidos

Los sélidos tienen formay volumen propios y no se los puede com-
primir ( son incompresibles ). A nivel microscépico es el estado mds
ordenado. Las particulas que lo forman se encuentran de manera
muy compacta, por lo que no pueden moverse. Todas estas propieda-
des hacen que los sdlidos sean capaces de mantener su estructura.
Asi como los dejads, asi se quedan.
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Por ejemplo, si ejercés una fuerza sobre un bloque de hierro no se
va a comprimir.

(3 sélido

Liquidos

Si bien tienen volumen propio, foman la forma del recipiente que los
contiene: si pasamos un liquido de un vaso a una taza, el liquido va a
tomar la forma de la taza. Este estado es un poco mds desordenado
que el estado sélido. Quiere decir que, si bien sus particulas siguen
muy juntitas entre si, pueden deslizarse unas sobre otras permi-
tiéndoles fluir. Pero ojo: como sus particulas siguen muy cerca, se
los puede comprimir muy poco.

Gases

Los gases no tienen forma ni volumen propios. Ocupan todo el espa-
cio del recipiente que los contiene y se los puede comprimir fdcil-
mente. Esto es porque sus particulas no estdn juntas, si no que se
encuentran muy dispersas entre si, moviéndose al azar. Es el estado
de mdximo desorden.
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Como los gases y los liquidos pueden fluir, se los suele llamar fluidos.
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Resumiendo: Un sélido es rigido. Sus particulas estan perfectamen-
te ordenadas y no necesita ningln recipiente que lo contenga.

Los liquidos tienen volumen propio, pero no tienen forma propia: se
adaptan a la forma del recipiente. En el caso del los gases, las parti-
culas ocupan TODO el volumen del recipiente. Esto pasa porque co-
mo no hay nada que haga que las moléculas se queden juntas, tienden
a separarse una de otras. Pero esto no quiere decir que las particu-
las en el gas no puedan chocar entre si. De hecho, lo hacen y tam-
bién chocan con las paredes del recipiente, dando lo que nosotros
vemos como presion.

Pero entonces... ¢ Qué es lo que hace que los sélidos se mantengan
bien juntitos como sélidos y, en el otro extremo, que a los gases ho
les "importe" estar separados ?

Y bueno... eso ya es mds complejo. Por ahora tenés que saber que
hay ciertas fuerzas entre las moléculas que hacen que " quieran es-
tar juntas ". Mds adelante lo vamos a ver mejor.

CAMBIOS DE ESTADO

Si agarrds una olla con agua y la calentds, en cierto momento empie-
zan a salir burbujas. ¢ Qué estd pasando ? Lo que pasa es que el
agua en estado liquido pasa a ser vapor de agua ( estado gaseoso ).
Esto, que lo ves todos los dias es un cambio de estado de la materia.
Estos cambios son el resultado de la " absorcién " o la" liberacién "
de calor por parte del material.

Otro ejemplo: si ponés un vaso con agua caliente en el freezer lo
que pasa es que el agua caliente libera el calor que tenia hacia el
resto del freezer y, como su femperatura disminuye hasta menos
de 0 °C, se congela. Pero tené en cuenta que los cambios de estado
son cambios fisicos, es decir son cambios donde no se ve afectada
la estructura quimica del material ( = no existe reaccién quimica ).
En estado liquido como en estado gaseoso, el agua tiene la misma
composicion quimica ( H20 ), o sea sigue siendo agua !
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Los cambios de estado tienen varios hombres: sublimacion, fusion,
condensacion. Veamos un dibujito para que te los acuerdes:

Sélido
1 '\3
A
Gaseoso ‘ R Liquido
6

Con nimeros estdn marcados los distintos cambios fisicos.

1- Volatilizacion: es el cambio de estado que se da cuando una sus-
tancia pasa del estado sélido al estado gaseoso ( Esto pasa con la
naftalina y con el hielo seco).

2- Sublimacion: es cambio de gas a sdlido sin pasar por liquido.

3- Solidificacion: es el cambio de estado que se da cuando una sus-
tancia pasa de estado liquido a sélido. Por ejemplo, el congelamiento
de los lagos en invierno.

4- Fusion: es el pasaje del estado sélido al estado liquido. A la tem-
peratura de fusidn, el sélido comienza a cambiar su estado de sélido
a liquido. Acordate que aca NO hay cambio quimico. Sélo hay un
cambio de estado: si inicialmente tenia agua en estado sélido luego
tengo agua pero en estado liquido. En forma de ecuacion lo podemos
ver asi:

A(sélido) — A(liquido)

Los subindices indican el estado de agregacién de la sustancia.
A sigue siendo A, sélo que en otro estado. No hay cambio quimico,
sdlo fisico. Lo mismo va para los otros cambios de estado.
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Veamos en un ejemplo estos lltimos cambios de estado que te con-
té, la fusién y la solidificacién. Al prender una vela vemos que la
cera que estd cerca de la llama empieza a derretirse. ( = se vuelve
liquida, se funde. O sea, ha alcanzado el punto de fusién ). Cuando la
cera liquida se aleja de la llama, disminuye su temperatura y vuelve
al estado sdlido. ( = se solidifica, o seq, alcanza el punto de solidifi-
cacion ). También podemos ver el fendmeno de fusién cuando se de-
rrite el hielo o un helado.

5-El cambio de liquido a gas puede ser por dos maneras distintas,
ebullicion o vaporizacidn

a) Ebullicion: es el pasaje del estado liquido a vapor que se hace en
la superficie y en toda la masa liquida. Es lo que pasa al hervir agua.
La temperatura a la que hierve se llama temperatura de ebullicién.

b) Vaporizacion: es el pasaje del estado liquido a vapor, pero que
se da solamente en la superficie del liquido. Si dejds un vaso con
agua a femperatura ambiente sin tapar, vas a ver que después de
unos dias hay menos agua. Lo que falta es lo que se evapora.

6- Condensacion: es el cambio de estado que ocurre cuando una
sustancia pasa del estado de vapor al liquido, por disminucion de

la temperatura. Esto pasa cuando el vapor, al chocar con una super-
ficie mds fria, disminuye su temperatura y vuelve al estado liquido.
Fijate que si ponés a calentar agua en una olla tapada, después de
un rato en la tapa aparecen gotitas de agua.

Otro ejemplo es cuando se empafia el vidrio del auto en un dia de
lluvia. Esto pasa porque el agua fria de la lluvia enfria al vidrio,
entonces el vapor que esta dentro del auto se condensa.

PROPTEDADES INTENSIVAS Y EXTENSIVAS

Los cuerpos tienen propiedades que pueden ser apreciadas por los
sentidos, o bien medidas con instrumentos en el laboratorio, que nos
permiten distinguirlos entre si. Podemos clasificar a estas propie-
dades en dos grandes grupos:




a) - Propiedades intensivas:

Son las propiedades que NO varian con la cantidad de materia
considerada. Caracterizan a los materiales desde un punto de vista
macroscopico ( o sea, a lo grande ), pero estdn relacionadas con la
naturaleza de la materia ( es decir, con su estructura quimica ).
Por esto, se las puede medir en cualquier porcién del sistema. Son,
por ejemplo, el punto de ebullicidn, el calor especifico y la densidad.
Pensa en la fusién del agua ( pasaje de sélido a liquido ).

A presion normal, la temperatura a la que esto pasa ( el tan famoso
punto de fusién ) va a ser O °C sin importar si tenés a un cubito de
hielo o al iceberg que hundid al Titanic. Esto es porque el punto de
fusién también es una propiedad intensiva.

Las propiedades intensivas te pueden servir para identificar y ca-
racterizar una sustancia pura, es decir, aquella que estd compuesta
por un solo tipo de molécula. Por ejemplo, si tengo un liquido trans-
parente, incoloro, insipido, al cual le calculo la densidad y me da igual
a 1 g/cm’, tengo buenas razones para creer que ese liquido es, ni
mds ni menos, agua.

b) - Propiedades extensivas:

Son las que Si varian con la cantidad de materia. Por ejemplo: la
masa, el volumen, el peso, la longitud. A diferencia de las propieda-
des intensivas, las extensivas no permiten identificar un material:
dos cuerpos pueden pesar lo mismo o tener el mismo volumeny ser,
sin embargo, totalmente diferentes. Podriamos decir que la masa es
la reina de las propiedades extensivas, ya que se define como la
cantidad de materia contenida en un cuerpo. En general en quimica
la expresamos en gramos ( g ).

La masa de un cuerpo es la cantidad
de materia que ese cuerpo tiene.

El volumen es la cantidad de espacio que ocupa un cuerpo. General-
mente se pone en centimetros clbicos ( cm®), aunque puede estar
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en dm’ o litros. Pero mird esto. Existe otra propiedad, la densidad
delta ( 8 ), que se define asi:

Densidad = Masa/Volumen

Masa y volumen son propiedades extensivas, o sea, que dependen de
la cantidad de materia. Fijate qué pasa con la densidad que tiene el
agua en un vasito y la que tiene en la pileta del club. En el vaso hay
menos masa y menos volumen que en la pileta. Pero la relacion entre
ambas va a ser igual en los dos casos: la densidad del agua del vaso y
de la pileta va a ser la misma. ¢ Esto que quiere decir ? Quiere decir
la densidad es una propiedad intensiva, porque no depende de la
cantidad de materia. Esto es medio raro, porque es el cociente en-
tre dos propiedades extensivas.

La unidad que se usa cominmente para expresar la densidad es gra-
mos por centimetros clbicos (g/cm?).

SISTEMAS HOMOGENEOS Y HETEROGENEOS

Sistemas homogéneos

Podemos decir intuitivamente que los sistemas homogéneos son
aquellos que son uniformes y no presentan ningln limite de separa-
cion. Pero hay algo todavia mds importante: las propiedades inten-
sivas en los sistemas homogéneos se mantienen constantes a lo lar-
go de todo el sistema. Imaginate un vaso de agua con azlcar disuel-
ta. Si medis la densidad en la parte de la superficie del vaso va a
ser la misma que en la parte de abajo. Otros sistemas homogéneos
son, por ejemplo, una barra de oro puro, una muestra de agua salada
o el gas de una garrafa.

Sistemas heterogéneos

Ahora imaginate si al vaso con agua azucarada del ejemplo anterior
le tiramos una bolita de vidrio. ¢ Las propiedades intensivas se van
a mantener constantes a lo largo de todo el sistema ? Y... evidente-
mente no. La densidad del agua dulce va a ser igual que antes, pero
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la canica va a tener su propia densidad, diferente a la del agua.
Entonces, podemos decir que los sistemas heterogéneos son aque-
llos en los cuales las propiedades intensivas cambian segtn la posi-
cién del sistema que consideramos.

Fijate que tfambién podemos tener un sistema heterogéneo formado
por la misma sustancia... ¢ se te ocurre ? Imaginate un vaso de agua
con un hielo flotando. El hielo flota porque el agua en estado liquido
es mds densa que el agua en estado sdlido. En esto el agua es un ca-
so particular, porque en general es al revés. Como hay dos densida-
des diferentes, las propiedades intensivas no son las mismas. Enton-
ces decimos que se trata de un sistema heterogéneo.

Si te ponés a pensar, este tipo de sistemas no son uniformes, si no
que presentan " partes " separadas (el hielo y el agua en el ejemplo
anterior ). Cada una de estas partes tiene las mismas propiedades in-
tensivas y se las llama, comdnmente, fases.

Fase: es cada porcidén de un sistema material con
los mismos valores de propiedades intensivas.

Entonces un sistema va a ser heterogéneo cuando tenga dos o mds
fases ( se los llama " polifdsicos " ).

Y los sistemas homogéneos... ¢ también tienen fases ?

Y... bueno, en los sistemas homogéneos las propiedades intensivas se
mantienen constantes durante todo el sistema. Asi que podemos de-
cir que estdan formados por una sola fase ( son monofdsicos ).

Mira este ejemplo...

Acd tenemos un claro ejemplo de sistema heterogéneo. ¢ Cudntas
fases tiene ? Y... dos seguro. El agua y el barquito.
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Pero fijate que si te ponés muy hincha se pueden ver mds fases. El
hierro que forma el ancla va a tener distintas propiedades intensi-
vas que la madera que forma la base del barco, por lo que van a ser
fases diferentes, etc, etc. Asi que cuidado con esto.

| Pero ojo ! El criterio con el que uno dice si un sistema es homogé-
neo o heterogéneo, depende del poder de resolucién del instrumento
que se usa para estudiar el sistema. El sistema va a ser heterogéneo
si la observacion a simple vista, con lupa, microscopio o lo que sea
que se use muestra diferentes fases. Aunque a simple vista un sis-
tema te parece homogéneo, éste puede ser heterogéneo.

Un ejemplo de esto es la leche. Parece un sistema homogéneo, pero
cuando se la analiza bien, se ve que tiene un montdon de cosas flo-
tando por ahi, como proteinas y polisacdridos bastante grandes.
Pero... el agua azucarada también tiene un monton de cosas flotando
(azdcar !)...y es un sistema homogéneo... ¢ por qué ? Lo que pasa es
que el azlcar que usamos para el café es MUCHO mas chiquita que
las proteinas y los polisacdridos. Entonces podemos decir que hay un
tamario fijo limite entre los dos sistemas. Pero bueno, ese tamafio a
vos no te importa. Sélo te digo esto para que no te pienses que la
cosa era tan facil !

Antes de terminar con este tema es importante que te quedes con
que los sistemas homogéneos de mds de un componente ( como el
agua azucarada ) y los heterogéneos forman mezclas, y que existen
diferentes métodos fisicos para fraccionar o separar a los distintos
componentes, sin que cambie en nada la quimica de cada uno.

SOLUCION Y SUSTANCIA

¢ Qué es una sustancia ? Es un sistema homogéneo que posee un
sdlo componente con propiedades intensivas constantes. Por ejem-
plo: agua liquida, el hielo y el vapor de agua tienen en comin la sus-
tancia agua.

¢ Y una solucién ? Una solucion es un sistema homogéneo constituido
por dos o mds sustancias puras o especies quimicas. Cuando una sus-
tancia sdlida se mezcla con un liquido de tal forma que no puede dis-
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tinguirse de él, se dice que la sustancia ha sido disuelta por el liqui-
do. A la mezcla homogénea asi formada se la llama solucion.

Usemos un ejemplillo para describir cémo estd compuesta una solu-
cién. Supongamos que tenemos un vaso con agua a una cierta tempe-
ratura, y le agregamos sal. Si revolvemos un poco vemos que la sal "
desaparece ". Lo que pasé es que la sal se disolvié. Lo que antes era
agua pura, se " convirtié " en agua salada.

Al componente mayoritario la vamos a llamar solvente o disolvente,
(sv.). (en el caso anterior, el agua ). Al componente minoritario,
soluto, ( st.) (lasal ). Y, ala suma de solvente mds soluto ( agua
salada ), la llamamos solucidon ( sh. o sc.)

Sal (soluto
salero /'%/ ( )
- — T —
Vaso con agua Solucion

(solvente) (sv.)

Otro ejemplo, el perfume es una disolucién en agua de alcohol y de
ciertas esencias. Como no es posible determinar dénde esta la parte
de alcohol, dénde la de agua y dénde la de esencia.

Entonces, las soluciones al igual que las sustancias puras en un esta-
do de agregacién determinado, estdn formadas por una Unica fase.

ATOMOS Y MOLECULAS

Veamos ahora un tema que es medio hincha pero necesario.

Elemento

Es toda aquella sustancia que no se puede descomponer en otras
mds simples mediante procesos quimicos. Ejemplos de elementos
son: cobre, oro, sodio, hidrégeno y oxigeno atémicos.
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Simbolo

Para representar a los elementos se emplea un conjunto de simbolos
quimicos que son combinaciones de letras. La primera letra del sim-
bolo quimico es siempre mayuscula acompafiada por una segunda y
hasta una tercera, que son siempre mindsculas.

Los simbolos de algunos elementos provienen de su nombre en latin,
por ejemplo, el elemento sodio se simboliza Na ( De natrium ), el
hierro, Fe ( De ferrum ). Otros estan relacionados con una zona
geogrdfica, el galio ( Ga ) y el germanio ( Ge ).

Todos los elementos estdn ordenados en la Tabla periddica. Para re-
presentarlos se utilizaron sus simbolos quimicos.

Sustancias simples y sustancias compuestas

Las sustancias pueden ser simples o compuestas. Veamos cémo son
en cada caso. Decimos que son simples cuando estdn compuestas por
uno o varios dtomos del mismo elemento. Por ejemplo, el gas hidré-
geno ( Hz ) es una sustancia simple que estd formada por moléculas
compuestas por dos dtomos de H. Las moléculas de la sustancia sim-
ple nedn ( Ne ) estan formadas por un dnico atomo ( son monoatémi-
cas ). También existen sustancias formadas por moléculas " octoa-
témicas " ( o sea, constituidas por 8 dtomos ) como por ejemplo el
azufre ( Sg).

Por otro lado, una sustancia es compuesta cuando sus moléculas
estdn hechas de dos o mads elementos. Veamos un ejemplo. El dcido
clorhidrico HCl es una sustancia compuesta formada por moléculas
" diatémicas ". En este caso, las moléculas estan formadas por un
atomo de cloro y un dtomo de hidrégeno. El agua ( H-O ) también
es una sustancia compuesta. Es " triatomica " porque las moléculas
tienen 3 dtomos: uno de oxigeno y 2 de hidrdgeno. Pero entonces...
¢ como se forma una sustancia compuesta ? y bueno... se forma a
partir de sustancias simples.

Ejemplo: De estas tres sustancias, ¢ cudles son simples ?
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a- Sodio (Na)
b- Didxido de carbono ( CO;)
c- Amoniaco ( NH3)

La dnica sustancia simple es el Na. Tanto el CO, como el NH; se
pueden obtener a partir de sustancias simples. Vamos a escribirlo
mediante reacciones quimicas:
C + OZ — COZ

3 H2 + N2 — 2 NH3
Veamos un poco mds el ejemplo del NH;. Representemos con
esferitas blancas a los dtomos de hidrdgeno y con esferitas
negras al de nitrégeno. Entonces cada molécula de nitrégeno

estd representada por dos esferitas negras y la de hidrégeno por
dos esferitas blancas:

o0 Hj o N,

El amoniaco; estd formada por 1 dtomo de nitrdgeno y 3 de hidrdge-

no.
B

Entonces podemos representar a la sintesis de amoniaco de la si-
guiente manera:

&

88
3 moléculas de Hz y 4 8 F’orman dos mo-
1 molécula de N2 . Ci:} léculas de NH3

Formula empirica y formula molecular

La formula molecular es una lista que te dice, basicamente, qué y
cudntos elementos forman un compuesto. Por ejemplo, la formula
molecular del agua es H;O: estd formada por dos dtomos de hidré-
geno y uno de oxigeno. Los subindices 1 se omiten porque se sobre-




ASIMOV -13- SISTEMAS MATERIALES

entienden. La férmula molecular del benceno es C¢H¢: estd formado
por seis atomos de carbono y por seis atomos de hidrdgeno, mien-
tras que la del dcido nitrico es HNO:;.

La formula empirica es una expresion que representa la proporcion
mds simple en la que estdn presentes los dtomos que forman un
compuesto quimico. Por ejemplo la férmula molecular del benceno
es C¢H¢. Tiene seis dtomos de carbono y seis de hidrdgeno. Pero es-
ta no es la proporcion mds simple en la que estdn presentes los dto-
mos. La férmula empirica para el benceno es, entonces, CH. En este
caso, la férmula empirica y la férmula molecular no coinciden.

Pero si analizamos al dcido nitrico, su formula molecular es HNOs.

¢ Es la proporcion de atomos mds simple ?

Rta: Y si, porque si achicas mds los subindices te quedan en forma
de fraccion. Entonces, en este caso la féormula empirica coincide con
la féormula molecular.

Como vimos recién, las distintas férmulas pueden coincidir o no.
Pero ojo, sustancias con diferentes férmulas moleculares pueden
tener la misma formula empirica. Imaginate una sustancia con molé-
culas formadas por 10 dtomos de carbono y por 10 dtomos de hidré-
geno. Su formula molecular es CioHio y su formula empirica es CH....
| Igual a la del benceno ! Asi que estate atento a esto.

Comunmente, las férmulas empiricas son determinadas a partir de
datos experimentales, de ahi su hombre. Por ejemplo, si vemos que
dos moléculas de hidrdgeno reaccionan completamente con una de
molécula de oxigeno para formar una molécula de agua sin generar
otro producto, diriamos que la férmula molecular del agua es HO.

2 H2+ Oz — Hzo

La formula molecular es la férmula que expresa las proporciones co-
rrectas y el nimero correcto de dtomos que forman una molécula de
una sustancia dada. Si no coinciden, la férmula molecular es un mul-
tiplo de la formula empirica. Asi, en el caso del benceno, la férmula
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molecular es igual a la férmula empirica multiplicada por seis.

Otro ejemplo: la molécula de agua estd formada por dos dtomos de
hidrégeno y uno de oxigeno, por lo que su formula molecular es H,O,
con su formula empirica.

Para el etano, sin embargo, no ocurre lo mismo porque estd formado
por dos atomos de carbono y seis de hidrdgeno, por lo que su formu-
la molecular serd C;Hg y su férmula empirica CHs.

Algunos compuestos, como el cloruro de sodio no forman moléculas

( después vamos a ver por qué ). En estos casos sélo es posible
hablar de férmula empirica: NaCl.

FIN SISTEMAS MATERIALES
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ESTRUCTURA ATOMICA - MAGNITUDES
ATOMICAS - TABLA PERIODICA

COMPOSICION ATOMICA

¢ De qué estan hechos los atomos ?

Al principio se pensaba que los dtomos eran la unidad de materia mds
chiquita que se podia encontrar. Pero mientras los cientificos seguian
investigando, se dieron cuenta que no era asi, que adn los dtomos es-
taban compuestos por otras particulas mds chiquitas, las famosas
particulas subatémicas. Seguro que escuchaste hablar de ellas, son
los electrones, los protones y los neutrones. Los protonesy los neu-
trones se encuentran en el ndcleo, o sea, en la parte central del dto-
mo, mientras que los electrones alrededor de él. Como los protones
tienen carga positiva (+) y los neutrones no tienen carga ( son neu-
tros ), el nicleo, " en total ", tiene carga positiva (+). Al principio se
pensaba que los electrones tenian que moverse en orbitas alrededor
del ndcleo, algo asi como hacen los planetas alrededor del sol. Pero
después se fueron dando cuenta de que la cosa no era asi... los datos
que les daban sus experimentos mostraban cosas mds complicadas:
los electrones no tienen una orbita fija, si no que se mueven de for-
mas mds complejas formando una nube electronica. La carga negativa
que tienen los electrones que forman esta nube cancela la carga posi-
tiva que tienen los protones, haciendo que los dtomos, " en total ",
sean particulas neutras.

En quimica es muy importante conocer la masa de los dtomos. No te
asustes: es suficiente con saber cudntos protones y cudntos neutro-
nes tiene el ndcleo de cada elemento. Como los electrones son tan
pero tan chiquitos en comparacién con las otras particulas, su masa
también es muy chica y se considera despreciable ( o sea, no se la
toma en cuenta ).

Entonces la masa va a estar dada solamente por la cantidad de pro-
tones y neutrones. Si sumamos los protones y los neutrones de un
atomo, podemos obtener el nimero de masa o nimero madsico, que
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se representa con la letra A. El nimero de protones de un dtomo es
muy importante y se llama nimero atomico ( Z ). Es muy importante
porque es caracteristico de cada elemento.

Veamos un ejemplo: el carbono tiene 6 protones y 6 neutrones en su
nlcleo. Entonces su nimero atémico (Z ) es 6; su nimero mdsico (A)
es igual a 6 protones + 6 neutrones = 12. ¢ Puede haber otro elemen-
to en la tabla que tenga también Z = 6 ? La respuesta es NO. Cada
elemento tiene su nimero Z caracteristico. El cloro tiene Z = 17, el
sodio fiene Z = 11, pero nunca dos elementos distintos van a tener el
mismo Z.

Los dtomos son eléctricamente neutros, es decir, la carga eléctrica
total suma cero. Sabemos que los electrones tienen carga negativay
que los protones tienen carga positiva, y que los neutrones no tienen
carga. Entonces, en un dtomo el nimero de protones tiene que ser
igual al ndmero de electrones.

Una forma abreviada de ver el valor de Ay Z en un elemento es...

A X

4

X es cualquier elemento de la tabla.

IONES

Hay veces que los dtomos pueden ganar o perder electrones. Cuando
pasa esto, la cantidad de protones (+) y de electrones (-) deja de ser
la misma, por lo que la carga total no va a ser cero. En estos casos, no
hablamos de dtomos si no de iones.

Un ion es una particula con carga

Fijate que pueden haber dos casos posibles. Si un dtomo gand elec-
trones, estos van a ser mds que los protones, por lo que la carga total
va a ser negativa. A los iones con carga negativa se los llama aniones.
Por ejemplo, si un dtomo de oxigeno gana dos electrones ( a los que
también se puede llamar e” ) va a pasar esto...
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gana 2 e-
O — 0%
El otro caso es cuando un atomo pierde electrones. En ese caso, la
cantidad de protones va a ser mayor a la de electrones, por lo que la
carga total va a ser positiva. A los iones con carga positiva se los lla-
ma cationes. Por ejemplo, si un dtomo de potasio ( K ) pierde un

electrdn pasa esto...

pierde 1 e-
K — K*

Fijate que en el caso que se gane o pierda un solo electrdn no es
necesario poner el humerito de superindice, y sélo tenés que poner
el signo.

ISOTOPOS

Habiamos dicho antes que el nimero Z ( cantidad de protones ) es
caracteristico de cada elemento. Pero los cientificos se dieron cuen-
ta que la masa de un mismo dtomo a veces podia variar. Si los proto-
nes son siempre los mismos, lo que si o si tiene que cambiar es el nd-
mero de neutrones. Veamos un ejemplo con el neén. Este elemento
tiene 10 protones en su nicleo ( Z = 10 ). Pero se vio mediante expe-
rimentos que la masa atémica ( A ) podia ser 20, 21y 22. Entonces...

20 21 22

10 Ne 10 Ne 0 Ne

Estos dtomos del mismo elemento, que difieren en sus nimeros de
masa se llaman isdtopos. Si te fijds en el ejemplo de arriba, vas a ver
que el " 10 " se repite en los 3 isétopos. Eso es, simplemente, porque
el nedn siempre va a tener Z = 10. Por esto, muchas veces se obvia, o
sea, no se pone. En la naturaleza existen muchos isétopos de cada
elemento, por ejemplo, en general el carbono se encuentra como *C,
pero hay otros isétopos como el *Cy el **C. Este (ltimo se usa mucho
en arqueologia y paleontologia porque permite calcular cudntos afos
tienen cosas como los huesos de dinosaurio, las vasijas de los abori-
genes, etc. Pero tené en cuenta, igualmente, que si te ponen el C a
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secas, tenés que usar el is6topo mds comin en la naturaleza, que en
este caso es el 12C

MAGNITUDES ATOMICAS

¢ Cudl es la masa de un datomo ?

Si tenés en cuenta que los procesos quimicos se basan en reagrupar
a los dtomos que intervienen, te vas a dar cuenta que es muy impor-
tante conocer sus masas. Los distintos dtomos, como tienen distintas
cantidades de protones y neutrones en su nicleo, tienen distintas
masas. La masa de un dtomo es algo tan pero tan pequeiiito que no se
puede pesar con ninguna balanza, sin embargo se logré averiguarla
gracias a métodos complejos de laboratorio. Pero qué pasa ? Noso-
tros estamos acostumbrados a magnitudes ( o sea, unidades ) que
tienen que ver con nuestra vida cotidiana... " ese elefante pesa una
tonelada ", " estoy gordo, aumenté 3 kilos", "me tengo que fomar un
calmante de 100 mg". En el mundo de los atomos, esos valores son
bestialidades | Era necesario encontrar una nueva unidad para poder

expresar con comodidad las masas de los atomos.

La u.m.a.

Entonces a los quimicos se les ocurrié algo: la idea consistia en tomar
la masa de un dtomo como unidad de referencia y después expresar
la masa de todos los demds elementos en relacién a esa unidad " pa-
tron “. Hubieron varios candidatos, pero al final el elegido fue el
carbono. Entonces, se fomo como nueva unidad a la doceava parte de
la masa del °C, que es casi igual a la masa de un dtomo de hidrégeno.
A esta nueva unidad la llamaron unidad de masa atomica y se simbo-
liza con la letra u.

U.M.A.: es la doceava parte de la masa del 3C

A partir de acad lo Unico que habia que hacer era comparar las masas
de los distintos elementos para obtener una nueva escala de masas
atémicas en u. Asi, bajo la hueva regla, el oxigeno pasaba a tener una
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masa de 16 u, el sodio una de 23 u, y asi sucesivamente. Pero... ¢ cudl
es la relacién de la u con nuestro sistema cotidiano de masa ?
Habiamos dicho antes que se habia podido encontrar experimental-
mente las masas de cada elemento. Por ejemplo, la masa del *C es de
1,9926 x 10 g. Entonces...

12 u ——— 11,9926 x 10¥g

1y —_— X = 1,6605 x 10% g

Entonces, el valor de una u expresado en gramos es

1u=1,66x10%g

Ademds fijate que este nuevo sistema de medida se corresponde con
el que habiamos usado antes, el de masa atémica ( A ). Esto es por-
que, segun este nuevo sistema, la masa de un protény de un neutrdn
vale 1 u.

Masa atomica relativa ( Ar )

Hablamos de masa atémica relativa ( que se abrevia Ar ) porque se
compara la masa de cada elemento con la unidad de referencia ( la
u.m.a. ). Es importante que te acuerdes que este nimero NO lleva
unidades. Sélo te dice cudntas unidades de masa atémica hay en un
determinado elemento. Por ejemplo, la masa atémica del oxigeno

( Aro ) esigual a 16. La masa atémica del litio ( Ary;) es igual a 7.
Pero si te fijds en la tabla periddica vas a ver que la masa de cada
elemento no es un ndmero entero como lo estamos viendo nosotros...
¢ por qué pasa esto ? Simplemente porque se hace un promedio de
las masas de todos los isdtopos, teniendo en cuenta en qué porcenta-
je se encuentran en la naturaleza y dando como resultado un ndmero
con coma. Pero no te hagas mucho problema: lo que vas a hacer es fi-
jarteel" A" enla tablay redondearlo ( excepto en el cloro, en el
que se toma 35,5 ).
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Masa molecular relativa ( Mr )

Al igual que la Ar, es un ndmero sin unidades que te dice cudntas
u.m.a. hay en una molécula. Se calcula sumando las Ar de los atomos
que la forman. Por ejemplo, en la molécula de H,O: Ary =1y Arg = 16,
entonces el Mry 0= 2 Ary + Aro = 18, es decir que la Mr del agua es
igual a 18. ¢ De dénde dijimos que sacabas los Ar de los dtomos ?
Rta: De la tabla periddica. i Importante | No te olvides de multipli-
car el Ar de el o los elementos que se repiten por su respectivo sub-
indice. Muchas veces la gente hace todo

el razonamiento bien pero después se confunden en una pavada como
esay pierden todo el ejercicio, asi que ATENTIS.

Ndmero de Avogadro ( N, ) y mol

| Finalmente llegamos | Creo que hunca un nimero hizo sufrir a tanta
gente. Pero no te asustes... la gente es muy miedosa. Vas a ver que lo
vas a entender.

Cuando estamos en quimica, la palabra cantidad tiene un significado
mds preciso que el que le damos todos los dias cuando decimos " un
kilo de pan ", " un litro 3 de coca", " una docena de huevos ". Imagi-
nate que tenés un kilo de cobre y un kilo de oro. Como los dtomos de
oro son mds pesados que los de cobre, en el kilo de cobre vas a tener
mds dtomos.

En quimica, cuando decimos cantidades iguales de dos sustancias hos
referimos a igual nimero de particulas, y no iguales masas o volu-
menes. Entonces los quimicos, que parece que les gusta tanto inven-
tar nuevas unidades ( hay que admitirlo... son muy Gtiles ! ), inventa-
ron una nueva magnitud para contar el nimero de particulas ( dtomos,
moléculas, iones, etc. ). Pero eso no te tiene que sonar tan raro. Es lo
mismo que hacés todas las semanas cuando vas a la panaderia y decis
" ¢ no me das una docena de medialunas ? " en vez de decir 12 media-
lunas. O " no me das una resma de hojas " en vez de decir " no me
das quinientas hojas " . En quimica pasa lo mismo. Como las particulas
que forman las sustancias son tan chiquitas, tan solo en una gota de
agua tenemos miles de millones de moléculas. Entonces, es muy nece-
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sario tener una unidad de cantidad de sustancia que contenga un nd-
mero suficientemente grande de particulas. Ese nimero es el famoso
mol. Como ya vimos antes, la u.m.a. se sacé en referencia al carbono.
Hicieron lo mismo con el mol:

Mol: es la cantidad de sustancia que contiene el
mismo nimero de unidades elementales que el
nimero de dtomos que hay en 12 g de '%C

Sé que suena dificil, pero no es tan complicado. Simplemente los ti-
pos dijeron... "¢ Cudntos dtomos hay en 12 g de '*C ? Listo.... hay tan-
tos dtomos. Llamemos a ese nimero mol ". Pero cuidado con esto: el
decir mol es lo " mismo " que decir docena. Vos no vas a la panaderia
y decis " dame una docena " y punto. Siempre tenés que decir a qué
te estds refiriendo. Puede ser un mol de dtomos, un mol de molécu-
las, un mol de electrones, un mol de televisores, un mol de guitarras,
lo que quieras. Es solo una manera de expresar cantidad.

Pero bueno, ahora veamos bien cémo se sacé ese nimero. La cantidad
de particulas que hay en un mol es igual al nimero de dtomos que hay
en 12 g de “C. Ademds sabemos que la masa del **C es 12 u. Pero ex-

presémosla en gramos...

12 u=12 x 1,6605 x 10%* g = 1,9926 x 10?* g ( masa de **C)

Y con esto podemos plantear esta mdgica regla de tres...

1,9926 x 102 gde 'C ——+ 1 Gtomo de '2C
12 g de **C ——— X = 6,02 x 102 étomos de '2C

Esto es lo mismo que decir... Si 1,9926 x 1072 g es lo que pesa 1
dtomo de '*C, entonces 12 g de °C va a ser lo que pesan X tomos, y
lo calculas.

Una vez resuelto, vemos que en 12 g de *C hay 6,02 x 10?* dtomos.
Entonces, sequn la definicién, un mol contiene 6,02 x 10?° particulas.
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Y a este nimero se lo llama ndmero de Avogadro, en honor a un fisico
italiano. Como es el nimero de particulas que hay en un mol, su unidad
es 1/mol o mol™.

Na = 6,02 x 10?* 1/mol

Masa molar ( M )

Es la masa que tiene 1 mol de sustancia. Se expresa en g/mol ( gra-
mos por mol ). Fijate que ya la calculamos mds arriba en el ejemplo
del carbono: dijimos que 6,02 x 10?* 4tomos de '*C pesan 12 g. Esto
es lo mismo que decir que un mol de dtomos de '*C pesan 12 g o que la
masa molar del °C es 12 g/mol. Ademds este valor es igual al Ar del
carbono, o sea, 12 | Lo mismo pasa con el resto de los elementos. Por
ejemplo, el Ar del oxigeno atomico es 16, entonces un mol de dtomos
de oxigeno pesan 16 g. Y esto también sirve para las moléculas. Vea-
mos, por ejemplo, el agua ( H2O ). Ya habiamos calculado su Mr cuan-
do veiamos el tema, y es igual a 18. Entonces, un mol de moléculas de
agua pesan 18 g. La masa molar ( M ) del agua es, entonces, 18 g/mol.
¢ Y por qué pasa esto, o sea, que la Ar/Mr coinciden en nimero con la
masa molar ( M ) ? Coincidencia no es. Justamente i para eso se usa
el nimero de Avogadro | Este nimero (te lo vuelvo a decir para que
te lo acuerdes, 6,02 x 10%°1) se calculé justamente para que Ar/Mr
coincidan con la masa molar.

Apliquemos todos estos conceptos en dos ejemplos:

1) Nedn (molécula monoatémica) 2) Oxigeno (moléculas diatémicas)

Arne = 20 Aro = 16
Mrye = 20 Mro, = 32
Mn. = 20 g/mol Mo, = 32g9/mol

Veamos ahora un ejemplo un poco mds complicado. Suponete que te
preguntan cudntas moléculas hay en 100 g de HNO; ( dcido nitrico ).
Lo que hacés primero es ir a la tablay fijarte los Ar de cada dtomo.
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ArH=1
ArN =14 Entonces el Mrserda1+14 + 3x16 = 63
Ar O =16

Sabemos entonces que la masa molar del HNO; es 63 g/mol. Pero
nos preguntan cudntas moléculas hay en 100 g. Fijate que también
sabemos cudntas moléculas hay en 63 g ( hay un mol de moléculas !),
entonces podemos hacer una regla de tres simple...

63 g de HNO; — > 1 mol de moléculas de HNO;

100 gde HNO3; ————> X = 1,59 moles de moléculas de HNO;

Entonces, en 100 g de HNOs hay 1,59 moles de moléculas. Y ahora es
facil...

1mol ——» 6,02 x 10 moléculas

1,59 moles — » X = 9,57 x 10 moléculas

Esto que yo hice en dos pasos se puede hacer en uno solo, si en la
regla de arriba ponés directamente 6,02 x 10%° en vez de un mol.
Pero bueno, queria que te acostumbres a manejarte un poco con las
reglas estas, porque se usan todo el tiempo.

Veamos, todavia se le puede dar una vuelta mds al asunto. Hasta aho-
ra te estaban preguntando cudntas moléculas habia. Pero también te

pueden preguntar cudntos moles de dtomos hay. Vos sabés que en una
molécula de HNO; hay 5 dtomos.

Entonces simplemente tenés que multiplicar la cantidad de moléculas

por la cantidad de dtomos que hay por molécula. Entonces...

9,57 x 10** moléculas x 5 dtomos/molécula = 4,78 x 10%* dtomos.
También te pueden pedir cudntos dtomos de oxigeno o de hidrégeno

o de nitrégeno, lo que quieran. Pensalo un poquito y va a salir. Segu-
ramente vas a usar alguna regla de tres.
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ESTRUCTURA ATOMICA

¢ Qué es lo que pasa adentro de los dtomos ? ¢ Como se mueven
realmente los electrones adentro de ellos ? Esta dltima pregunta es
muy importante ya que son los electrones los que hacen que los dato-
mos se unan formando moléculas. Ya desde fines del siglo XIX se lo
vienen preguntando y, usando los datos de sus experimentos, los qui-
micos-fisicos hicieron distintos modelos para explicar sus observa-
ciones.

Modelos atomicos:

El conocimiento de estos modelos es sdlo conceptual, pero te va a
servir para entender los temas que vamos a ver mds adelante. Viene
bien que lo leas.

1) Modelo atomico de Béhr:

Este modelo fue uno de los primeros y mds importantes. Si bien des-
pués descubrieron que no era correcto, les sirvié mucho a los cienti-
ficos para sequir avanzando hacia el modelo actual. A partir de la
idea de que en un dtomo los electrones giran alrededor del nicleo,
Bohr propuso 5 postulados:

T) el electrdn sdlo puede moverse a cierta distancia ( radio ) del nd-
cleo, lo que determina una orbita o nivel de energia (fambién se lo

llama capa). Una érbita es una trayectoria circular bien definida al-
rededor del nicleo.

IT) mientras se encuentre en una orbita, el electrdn no libera ni
absorbe energia; por esto se conoce a las orbitas como estacionarias
( o permitidas ). En una dérbita, la energia permanece constante.
ITI) cuando se le entrega energia a un dtomo, el electrén puede ab-
sorberla y pasar a una érbita de mayor radio, (y, por esto, de mayor
energia ). En este caso, se dice que el electron estd excitado. Cuando
los electrones de un dtomo no estdn excitados, el dtomo se encuen-
tra en estado fundamental. Cuando estdn excitados, en estado ex-
citado.




ASIMOV -25- TABLA PERIODICA

IV) cuando un electrédn pasa de una érbita mds alejada del nicleo a
otra mads cercana entonces libera o emite energia en forma de foton
( una cantidad pequefia y determinada de energia ).

En este dibujito el
electron pasé a una or-
bita mds cercana al nud-
cleo y libera ( o emite )
un foton.

Fijate que para que el electron pase de una orbita menor a una mayor
tiene que absorber un fotén.

V) para pasar de una drbita a otra, el electrén debe absorber o emi-
tir una cantidad de energia igual a la diferencia de energia entre una
capa y la otra ( esto es porque la energia nunca " desaparece ", si ho
que se transforma ). Si pasa de un nivel inicial ( con una cantidad de
energia E; ) a otro final ( con otra cantidad de energia E¢), la dife-
rencia ( AE ) se calcula como E¢-E;= AE.

El electrdn sdlo puede estar en alguna de las drbitas y no en los es-
pacios entre ellas.

A las érbitas se las designa con el ndmero n ( que toma los valores 1,
2,3,4,..); lanumeracion comienza desde la que tiene menor radio ( la
primera capa tiene n = 1, la segunda n = 2, y asi sucesivamente ).

Fijate que las
orbitas son cada
«—
vez mds cercanas
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Cuanto mds alejada del nidcleo, mds energia tiene la érbita. ( Es

es mayor que E; que es mayor que E; y a su vez mayor que E; ).
El valor de AE entre dos capas sucesivas (entre 2y 1; entre 3y 2;
ente 4y 3; etc.) es cada vez menor, ya que la separacién entre las
orbitas es cada vez menor.

Si un dtomo tiene electrones excitados, se lo escribe con un asteris-
co para identificarlo: Atomo excitado = X (la letra X representa a
un elemento cualquiera). Por ejemplo, en el caso del sodio ( Na ) se-
ria: Na'.

2) Modelo Orbital:

Corresponde al modelo atémico moderno. La rama de la ciencia que
estudia actualmente cémo se comportan las particulas subatémicas
es la famosa mecdnica cuantica.

En este modelo se reemplaza el concepto de orbita por el de orbital
(u_orbital atémico). Un orbital es la zona del espacio en la que hay
una alta probabilidad de encontrar al electrén. Al principio es un con-
cepto dificil de imaginar. Los cientificos de principios del siglo pasa-
do descubrieron que no se podia determinar exactamente la trayec-
toria de un electrédn en el atomo, ya que es imposible conocer al mis-
mo tiempo la posicion y la velocidad. O seaq, ellos pueden calcular una
en un instante, pero si lo hacen, no pueden calcular la otra. ¢ Por qué
pasa esto? porque a nivel microscopico y con los instrumentos de me-
dicién que tenemos, el hecho de medir una alteraria mucho a la otra.
El dibujo representa una superposicion de "fotos" del dtomo. Dijimos
que no se puede conocer la trayectoria del electrén. Lo que si se
puede hacer es ver donde hay mds probabilidades de encontrarlo.




ASIMOV - 27 -

TABLA PERIODICA

Fijate que dentro del circulo se ven mds electrones. Esto te dice que
ahi hay mds probabilidades de encontrarlo. Este orbital con forma
esférica se llama s. Pero no todos los orbitales tienen esta forma.

Tipos de orbitales: ( Esto es importante que lo entiendas )

Se clasifican segin su formaens, p, dy f. A cada uno de éstos se lo
llama subnivel. No te voy a explicar cémo son porque son formas
complejas. No es necesario que sepas dibujarlos.

El orbital s es esférico y simétrico. Los restantes poseen otras
formas que les permiten tener distintas orientaciones. Seguln qué
orientacién tengan se conocen: 3 tipos de orbitales p (px, py Y P2).

5 orbitales d, y 7 orbitales f.

Un nivel de energia puede estar integrado por mds de un orbital y no
todos los niveles tienen todos los tipos de orbitales. Por ejemplo, el
nivel 1 sélo posee un orbital s. Pero el nivel 2 posee un orbital s'y
tres orbitales p. Ademds cada orbital admite cémo madximo 2 elec-
trones. Lo vas a ver mds claro en el siguiente cuadro.

Capa |Orbitales|Cantidad | Capa Orbitales | Cantidad
(o ni- maxima de maxima de
vel) electrones electrones
1 s 2 5 s 2
p 6
d 10
f 14
2 s 2 6 s 2
p 6 p 6
3 s 2 7 s 2
p 6
d 10
4 s 2
p 6
d 10
f 14
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Entonces, en un nivel los orbitales con una misma forma pueden tener
una determinada cantidad de electrones: 2 el s ( porque hay solo un
orbital s por nivel ), 6 el p ( 2 por px, 2 por p,y 2 porp,),10eld (2
por cada orbital d )y 14 ( 2 por cada orbital f) del f.

Cada orbital atémico tiene una energia caracteristica. En una misma
capa, la energia del orbital s es menor que la del p, que es menor que
la del d y a su vez menor que la del f.

Para referirnos a un orbital de un dtomo, lo nombramos dando el nd-
mero n (es decir, indicando a qué capa pertenece), la letra que indi-
ca la forma que tiene, y la cantidad de electrones que posee. Por
ejemplo, en el dtomo de hidrdgeno, su Unico orbital se nombra como:

Nudmero —~ 15 1 «— Cantidad de
de nivel T electrones

Tipo de orbital

A partir de esta notacién, podemos escribir la configuracion elec-
tronica ( CE ) de un atomo dado.

Configuracion electrdnica: Consiste en escribir cémo se encuentran
distribuidos los electrones en un atomo o en un ion. Asi, identifica-
mos cudntos electrones hay en cada subnivel y en cada nivel.

Para escribirla, hay que respetar el siguiente orden:

berlo |
Una reglita para recordarlo:

Empezds desde la
flechita de arriba de
derecha a izquierda,
y vas armando la se-
cuencia.

Regla de la Diagonal

iy
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OJO. No es que a partir del nivel seis dejen de haber orbitales del
tipo d y f. Solo no los pongo porque los Gtomos que vamos a ver no
tienen tantos electrones como para llegar a esos orbitales.

REGLA DEL OCTETO

Esta regla dice que los atomos quieren parecerse al gas noble mads
cercano, es decir, quieren tener 8 electrones ( 6 2 si quieren pare-
cerse al He, en el caso del hidrégeno ) en su udltimo nivel. Cuando los
atomos cumplen el octeto son mds estables que cuando no lo cumplen.

Por ejemplo, el oxigeno atomico tiene seis electrones en su dltimo ni-
vel de energia, por lo que no es muy estable. ¢ Como podria ser mads
estable ? Y segln la regla del octeto, va a querer tener 8 electrones
en su Ultimo de energia. Puede hacer dos cosas... O perder los 6 elec-
trones y parecerse al helio ( He ), o ganar dos electrones y parecer-
se al neon ( Ne ). ¢ Qué te parece que va a pasar ? Y en este caso le
es mads fdcil ganar dos electrones. Pensad que el oxigeno es muy elec-
Tronegativo, por lo que le " gusta " atraer electrones ...

gana 2 e-
O —> (@) 2-

Entonces el oxigeno atomico forma un anién. Veamos otro caso. Fija-
te en el calcio ( Ca ). Este elemento tiene dos electrones en su dltimo
nivel de energia. ¢ Qué va a hacer ? ¢ Va a perder esos dos electro-
nes o ganar otros seis ?

El calcio no es muy electronegativo, asi que no le va a " importar "
perder a esos electrones...

pierde 2 e-
Ca —> Ca?

Entonces, el calcio forma cationes.

Veamos como podemos aplicar lo que aprendimos recién en un ejerci-
cio de parcial:
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Ejemplo: Escribir la CE del cation mas estable que
forma el elemento de Z =19

Si te fijds en la tabla periddica, el elemento que tiene nimero atémi-
co 19 es el potasio K Este elemento tiene un electrédn en su dltimo
nivel de energia y no es muy electronegativo: va a ceder su electrén.
Entonces su cation mds estable es el K*. Dado que tiene una carga
positiva, tiene 1 electron menos que los protones que tenga en su nd-
cleo. Por lo tanto, tiene 18 electrones.

Respetando el orden que te di, vas escribiéndola hasta que llegds a
los 18 electrones ( tenés que sumar los numeritos de arriba )

Acordate: hay un
maximo de electro-

CE: 15, 252, 2p6, 3s?, 3p6 2+2+6+2+6-18 nes para cada orbi-
tal. Hay que llenar-
t7 los antes de pasar

Fijate que en el dltimo nivel (el 3°™) tiene 8 | dl siguiente.

electrones. Esto cumple la regla del octeto
entonces éste es su cation mds estable.

Hay algunos elementos que no cumplen exactamente esta configura-
cion: Cu, Cr, Au, Ag. Todos ellos no completan su dltimo orbital s
( tienen 1 electrén en él ). Mird por ejemplo la del cobre:

CE (25Cu ): 1%, 2%, 2p°, 357, 3p°, 4s!, 3d™°

La configuracion electrdnica de los electrones que pertenecen a los
niveles mds externos forma la configuracion electrdnica externa

( CEE ). Consiste en escribir como se encuentran distribuidos los
electrones en la parte mds externa de un atomo. ( Para que vayas
sabiendo: estos electrones son los que participan en las reacciones
quimicas ). Normalmente son los del dltimo nivel.

Tenés que tener cuidado cuando tienen orbitales d en un nivel ante-
rior: si la CE termina en el nivel, por ejemplo, 5y el dtomo tiene ocu-
pado un orbital d del nivel 4 entonces pueden ocurrir dos cosas:




ASIMOV -31- TABLA PERIODICA

1 - Los orbitales d estan completos, es decir, tiene 10 electrones. En
este caso i) si ese subnivel es el Gltimo que aparece en la CEE enton-
ces si se escribe; ii) si le sigue un orbital p en la configuracion, no se
lo escribe en la CEE.

2 - Los orbitales d estdn incompletos, tiene menos de 10 electrones.
En este caso si se escribe en la CEE.

Ejemplos: (Util)
N CE: 1%, 25, 2p° CEE: 2s%, 2p°

48Cd CE: 1%, 2%, 2p°, 3s?, 3p°, 4s°, 3d'°, 4p°, Bs?, 4d"°

CEE: 5s?, 4d'°
s5Br CE: 1s%, 2s%, 2p°, 3s°, 3p°, 4s%, 3d'°, 4p° CEE: 4s?, 4p°

»Fe CE: 1s?, 2s%, 2p°, 3s%, 3p°, 4s?, 3d° CEE: 4s?, 3d°

¢ Cuando dos o mas cosas son isoelectronicas ?

La palabra "isoelectronico" significa "igual cantidad de electrones".
Entonces dos cosas son isolectrénicas si poseen ambas el mismo nd-
mero de electrones. Por ejemplo: el catién 19K™ ( 18 electrones ) es
isoelectranico con el atomo 1sAr ( 18 electrones ).

TABLA PERIODICA

Todos los elementos quimicos que se conocen estdn ordenados en la
tabla periddica segln su nimero atomico ( Z ) formando filas y co-
lumnas. Las filas ( horizontales ) se llaman periodos ( P ). Los ele-
mentos que forman un mismo periodo tienen la misma cantidad de
capas. Las columnas ( verticales ) se llaman grupos ( 6 ); cada grupo
estd formado por elementos con iguales propiedades quimicas, algu-
nos tienen algln nombre en particular: G 1 son los Metales alcalinos,
el 6 2 son los Metales acalinotérreos, el G 17 son los Haldgenos y el
G 18 son los Gases nobles.
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La ubicacion de los elementos en la tabla fambién se relaciona con la
CE de cada uno: se ubican segln cudl es el tipo de orbital (s, p, d o f)
en el que termina su CE. En el siguiente esquema de la tabla podés

ver todo lo que acabo de decir

17 18

6rupos
12 3456 7891111111
01 2 3 456
Q
2 Ultimo electrén en orbital
o d
a.
Metales de Transicion

d

Halégenos
Gases nobles

NOoONOl bW N

Metales Alcalin‘A f

Metales Alcalinotérreos

Metales de Transicion
Interna: ultimo elec-
tron en orbital f

Los elementos de los bloques s y p se llaman representativos.Los
elementos que estdn a la izquierda y debajo de la "escalerita" son
metales. Los que estdn a la derecha y arriba son no metales. Ademds
de numerar lo grupos, éstos tienen otro nombre y tienen una CEE

caracteristica:

_ . o Bloque s:
1=TA; CEE: ns ) <:| Ultimo electrén
2=1II A; CEE: ns” en un orbital s

13 = TIT A; CEE: ns’ np'
14 = IV A; ns® np°

15 = V A; CEE: ns® np®
16 = VI A CEE: ns® np’
17 = VII A CEE: ns® np’

-

Bloque p: ultimo
electron en un
orbital p

18 = VIII A; CEE: ns® np® (menos el He que es 1s?)
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Otra forma de escribir la CE de un elemento es poniendo entfre
corchetes el gas noble que esta antes en la tabla 'y completando lo
que falta. Por ejemplo, la CE el xCa se escribe como [Ar] 4s°. Podés
escribir la CE del argén (Ar) y la del calcio ( Ca ) y compararlas !

¢ Como ubicar un elemento en la tabla ?

Hay 3 formas de ubicarlo:

1) Sabiendo cudl es su periodo y cudl es su grupo. Entonces si te digo
que un elemento tiene P 3y G ITA, vas a la tabla, te fijds a lo largo
del periodo 3 (segunda fila horizontal) y te pards en la casilla del
grupo 2: es el magnesio (Mg).

2) Sabiendo cudl es el nimero atémico (Z) del elemento. Podés iden-
tificar cudl es el valor de Z que tiene cada elemento haciendo esto:
el primer elemento es el hidrégeno (H: P1y 6 1) con Z=1, arriba a la
izquierda, y siguiendo hacia la derecha a lo largo de una fila sumds 1
al Z cuando pasds al elemento de al lado; al acabar la fila sequis su-
mando de igual manera en la fila de abajo ( también empezando en la
izquierda ).

3) Sabiendo cémo termina su configuracion electrénica: segin cudl
sea el Ultimo orbital ocupado en sequida sabés a qué bloque pertene-
ces (s, p, d o f), y segln cudntos electrones tenga ese orbital, sabrds
en qué grupo.

Ahora te puede salir otro de los ejercicios de parcial. Mird este :

Ejemplo:
Escribir el simbolo y la carga del ion estable praniente

de los atomos del elemento ubicado en grupo 2 y jp&do 4
de la tabla periddica.

Si nos fijamos en la tabla, el grupo 2 (o IT A ) es el de los metales
alcalinotérreos. En ese grupo tenés que buscar cudl es el elemento
que estd en el periodo 4 (en este caso particular, es el 3er elemento
de la columna ). Este elemento es el calcio, cuyo simbolo es 2oCa.
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Pero acd no termina el ejercicio. Todavia tenemos que fijarnos cudl
es el ion mds estable de este elemento (Recordar la Regla del oc-
teto). Para esto nos conviene desarrollar la configuracién electréni-
ca del calcio:

CE ( Ca): 1s?, 2s%, 2p°®, 3s°, 3p°, 4s°

En el dltimo nivel (el 4™) tiene 2 electrones, para llegar a 8 necesi-
taria 6 mads (i es mucho !). Pero si pierde solamente 2, se queda con
8 en el 3° nivel ( que ahora seria el dltimo | ). Entonces nos quedo:

2+
ZQCG

PROPIEDADES PERIODICAS

1) Radio atomico (Ra)
Es la distancia que hay desde el nicleo hasta la capa mds externa de
un dtomo.

¢Como varia el radio atomico en la tabla?

Si nos movemos de izquierda a derecha en un periodo, la carga nu-
clear ( positiva ) va aumentando porque aumenta la cantidad de pro-
tones en el ndcleo ( aumenta el Z ) entonces atrae con mayor fuerza
a los electrones que se van agregando en la misma capa. Esta mayor
fuerza hace que la capa pase a estar mds cerca del nicleo que antes.
De esta forma, disminuye el radio atémico.

Si nos movemos de arriba abajo en un grupo, los dtomos tienen
mds capas de electrones ( una mds por cada periodo ). Como cada
capa estd mds alejada que las anteriores y los electrones de las
capas que quedan en el medio ( electrones internos) tapan la carga
nuclear, todo esto provoca que no sienta tanto la carga nuclear,
entonces el radio es cada vez mayor.

Disminuye el Ra

En la tabla: >
Aumenta

el Ra
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2) Energia de Tonizacion ( E.I.)

Es la cantidad de energia que tenemos que darle a un dtomo para

" sacarle " un electrén. Este electrén estd en la capa externa del
atomo. Ahora el atomo pasa a ser un anién cation con una carga posi-
tiva. Esto se llama también Energia de Primera Ionizacion. Y lo es-
cribimos como:

X 2> X"+ e (atomo = catién monovalente + electron)

También podriamos sacarle un electrén al catién que obtuvimos an-
tes. La energia que necesitamos para eso se llama Energia de Se-
gunda Ionizacion. Y lo escribimos como:

X" > X? + e (catién monovalente > catién bivalente + electrén)
Lo mismo podriamos hacer con este nuevo catién, utilizando una
Energia de Tercera Ionizacion; lo mismo con el siguiente; etc.
Cada energia es mayor que la anterior.

¢ Como varia la energia de ionizacion en la tabla ?

Si nos movemos de arriba abajo en un grupo, la E.I. disminuye por-
que los dtomos tienen cada vez mds capas. Los electrones externos
estdn cada vez mds alejados entonces sienten con menos fuerza la
atraccién por el nlcleo ( carga positiva ); fambién porque entre él y
el ndcleo hay mds electrones que lo tapan ( lo "apantallan” de la carga
nuclear ). De esta forma, necesitamos darle menos energia para sa-
carlo.

Si nos movemos de izquierda a derecha en un periodo, la E.I. aumen-
ta porque los electrones se van agregando en una misma capa y al
mismo tiempo la carga positiva del ndcleo es cada vez mayor. El elec-
trén va a estar mds atraido y nos va a costar mds sacarlo. Ademds
fijate que en un periodo, hacia la derecha aumenta la electronegati-
vidad.Entonces si hacia la derecha los dtomos atraen mds fuertemen-
te a los electrones, va a haber que darles mads energia para poder

sacdrselos
Aumenta la E.I
En la tabla: o >
Disminuye

la E.I.
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3) Energia de Unidn Electronica (E.U.E.): es la energia que se libe-
ra cuando agregamos un electrén a un atomo. También se la llama
Afinidad Electrénica.

Los valores de esta energia pueden ser positivos o negativos. Pensd
que a un dtomo como el oxigeno que le gusta ganar electrones, el
hecho de " meterle " un electrén va a liberar energia, porque el 0%
es mds estable. En este caso, la EUE va a ser negativa.

Veamos el otro caso. A un dtomo de calcio le gusta ceder electrones
para cumplir la regla del octeto. Entonces el hecho de ponerle un
electrdn no le va a gustar. Va a haber que otorgarle energia, por lo
que va a ser positiva. Cuando digo que disminuye estoy diciendo que
se hace mds negativo, es decir, se libera mas energia.

Disminuye la E.U.E

En la tabla: >
Aumenta

la E.U.E

4) Radio Ionico: Es la distancia que hay desde el nicleo hasta la dl-
tima capa de un ion. Para dtomos de un mismo elemento, se cumple
que:

-Si a un atomo se le agregan electrones ( pasa a ser un anion ) va a
haber mds repulsién entre los electrones del ion ( cargas de igual
signo se repelen ) y lo vemos como una expansion del tamafio, es de-
cir, del radio iénico en comparacion con el del atomo.

-Si a un atomo se le sacan electrones ( pasa a ser un cation ) va a
haber menos apantallamiento y también puede ser que haya una capa
menos, entonces el radio idnico va a ser mds chico que el del dtomo.

En general: radio cation menor al radio
atomico menor al radio anidnico

¢ Y para iones isoelectrdnicos ?
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Al tener igual cantidad de electrones, lo que los va a diferenciar es
la cantidad de protones en el nicleo ( carga nuclear ). Cuanto mayor
es la carga nuclear, mds atraccidn sienten los electrones por el nd-
cleo y entonces el radio idnico es menor porque estardan mds cerca
del ndcleo. Por ejemplo: el Na' y el Mg®* son isoelectrénicos, pero el
magnesio tiene un protén mds que el sodio, entonces el radio del ca-
tion magnesio es menor que el radio del ion sodio, una forma mds
corta de decirlo: rng+ > rmg2+

Hagamos este otro ejercicio:

Ejemplo:

Un atomo del elemento Z forma un anién divalente eglisolectréonico
con 19M+'

a) Escribir la CEE de Z

b) Ordenar segun radios atomicos crecientes losezios Z, M y.X.

Empecemos viendo qué quiere decir el enunciado. El anidn divalente
que forma el elemento Z tiene 18 electrones ¢Por qué? Si el elemen-
to 19M tiene 19, entonces el ;9M" tiene 18 porque perdio 1. Entonces
tenemos: Z%* con 18 e”. Podemos decir que el Gtomo Z tiene 16 e .
Como CE (Z): 1s?, 2s%, 2p°, 3s%, 3p* entonces la respuesta a) CEE
(2): 3s%, 3p*

Si te fijds en la tabla periddica, los elementos 14Z, 19M y 34X son res-
pectivamente 1S (azufre,P 3y 6 VI A), 19K ( potasio;P4yG1A)
y 345e ( selenio; P4y G VI A). Te conviene hacer un esquema como
este:

3*" periodo 16S

4" periodo 19K 34Se

El Sy el Se pertenecen al mismo grupo. Como el Se estd mads abajo
en la tabla entonces tiene mds capas con electrones entonces su ra-
dio es mds grande, es decir, rs. > rs.
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El Ky el Se pertenecen al mismo periodo. Como el Se se encuentra
mads a la derecha entonces tiene mds carga nuclear y por lo tanto es
mds chico que el potasio, es decir, rse < rg.

Cuidado con lo de "creciente" y "decreciente"... Es un error muy
pavo, pero MUY comln. Creciente es de menor a mayor. Entonces,

Ps < rse < r¢. ( Si te piden que justifiques tenés que escribir
todo esto ! ).

Ojo | El problema pide ordenar los elementos Z, M y 34X, entonces en
Tu respuesta vas a poner: b) Z < 34X < M,

| Es importante que sepas explicar estos temas para poder justificar
tus respuestas !

Tendencias periddicas
Segln las propiedades que tiene un elemento se lo puede clasificar
como metal, no metal y metaloide.

Metales: tienen baja energia de ionizacién entonces forman fdcil-
mente cationes ( tienden a ceder sus electrones ).

Se caracterizan por ser sélidos a temperatura ambiente ( con la ex-
cepcion del mercurio Hg que es liquido ); son buenos conductores de
la corriente eléctricay del calor; son dictiles, maleables y forman
aleaciones. Tienen punto de fusion alto. También su densidad es alta.

No metales: tienen alta energia de ionizacién entonces forman
fdcilmente aniones ( tendencia a aceptar electrones ).

Pueden ser sélidos, liquidos o gaseosos a temperatura ambiente.
No conducen la corriente eléctrica.

Metaloides: en la tabla, son los que estdn cerca de la linea zigzag

(la "escalerita" ). Presentan propiedades de metales y de no metales.
Conducen poco la corriente eléctrica; no son aisladores; son semicon-
ductores.

Ahora probd resolver estos ejercicios que estdn sacados de parcia-
les.
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Ejercicios de parciales

Problema 1

37,2 em’ de una muestra del compuesto liquido C,H;,0 a temperatura ambiente contienen 2.52x 10
dtomos de hidrégeno. La densidad del compuesto en dichas condiciones es 0,820 g cm”,

1) Calcula la atomicidad del carbono en el compuesto.

J 2) Indica cudntas moléculas hay en 1,00 g del compuesto.

Dato: N,: 6,02 x10% mol !

Solucién
1) Calcular la atomicidad del C en el compuesto C,H140

Vig = 37,2 cm®
Datos < 5= 0,820 g/cm®
2,52. 10** atomos de H

La masa molar de C4H140 la podemos dejar expresada ya que tene-
mos la férmula molecular, pero no la podemos calcular todavia porque
nos falta la atomicidad del C.

Mr CH140 = x . 12,01 + 16,0 + 14 . 1,01 = 30,14 + x. 12,01
- - o
Ar C Ar O Ar H

Ahora, calculemos cuantos moles de dtomos de H hay en la muestra:

602.102 d¢t.deH —— 1 mol de dt. de H
252.10** ¢t.deH —— x=4,186 mol de 4t H

Con esto podemos pasar a moles de moléculas de C,H14O:

14 moles de dt. de H —— 1 mol de moléculas de C,Hi,0
4186 moles de at.de H —— x = 0,299 moles de moléculas C,H140

Como es un liquido puro por medio de la densidad vamos a calcular la
masa de CXH14O:
0 = m CH140 = 4 . Vigq

=m
Vv m CxH120 = 0,82 g/cm® . 37,2 cm®
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m CXH14O = 30,504 g
Por lo tanto, 30,504 g representan 0,3 moles. Entonces

nCHX;=mCHX; = M= m= _30504q =102,02 g/mol
M CHX n 0,299 mol

Volvamos a la ecuacidon del Mr,

= 102,02 =30,14 + x. 12,01
=>x=6
Rta: La atomicidad del Ces 6

2) Cudntas moléculas hay en 1 gr ?

102,029 —— 6,02.10% moléculas de CsH140
109 — x=5,910% moléculas de CsH140

Rta: En un gramo de muestra hay 5,9 10%! moléculas de C¢Hi120

OTRO EJERCICIO DE PARCIAL

El elemento M forma un ion estable isoelectréonico
con el anién X". El is6topo*°M tiene 21 neutrones
en su nucleo.

a) Indicar simbolo y carga de dicho ion de M

b) Indicar la C.E.E. del elemento X

c) Ordenar en forma creciente las energias de 12
ionizacion de M, Xy el 2° halégeno, identificando
a cada uno con su simbolo quimico. Justificar.

Solucién

a) Te dicen que el isétopo “M tiene 21 neutrones. Entonces tendrd
19 protones (19 + 21 = 40 ). El elemento que tiene Z = 19 es el pota-
sio (K). ¢ Cudl es el ion estable de este elemento ? Como tiene un
electrdn en su ultimo nivel de energia ( esto lo podés ver en la tabla o
haciendo la CE ) y es poco electronegativo, para cumplir el octeto va
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a perder el electrén, formando el cation K, que tendrad 18 electro-
nes. Te dicen que K" es isolectrénico con X*. Entonces X tiene 2
electrones menos que X, por lo que tiene 16 electrones. Entonces su
Z =16,y es elazufre (S).

b) La CE del azufre es... 1s* 2s® 2p° 3s® 3p*
Por lo que la CEE es 3s® 3p°.

c) Si te fijds en la tabla, el segundo halégeno es el cloro ( Cl ), con
Z = 17. Haciendo un cuadrito...

3¢ per‘iodo - 165 17C|
4" periodo 19K - -

Sabés que la E. I. aumenta hacia arriba y la derecha, por lo que, en
forma creciente ( menor a mayor )

EIx < EIs< EIg

Problema 3

Sean los elementos L, R, T y E. El elemento R tiene una CEE 65, Los niicleos de 'L y "R
tienen la misma cantidad de neutrones. El ion T tiene 36 electrones. E es el 4° elemento haligeno.

3) Escribe la CEE del elemento L.

4) Ordena en forma decreciente los radios atomicos de los elementos T, Ry E,
identificando a cada uno con su simbolo, ST

s e e s —— " mrabm

Solucién

3) Nos dicen que R tiene la siguiente CEE: 6s°. Conocida la CEE de R
podemos escribir su CE completa segln la regla de las diagonales lo
que nos permite conocer su nimero de electrones.

= CE(R): 1s® 2s® 2p°® 35° 3p°® 4s® 3d'° 4p° 5s* 4d'° 5p° 6s°

Luego como R es un dtomo no posee carga, con esto quiero decir que
tiene igual nimero de electrones que de protones:

= nro electrones = nro de protones
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= nro de protones = 56
= Z(R) = 56

Calculemos el nro. de neutrones de R:

nro. de neutrones = A (R) - Z(R)
nro. de neutrones = 130-56
nro. de neutrones = 74

L tiene la misma cantidad de neutrones que R, entonces:

= A (L) = nro. de neutrones + Z(M)
= Z(L) = A (L) - nro. de neutrones
= Z(L) = 126 -74
= Z(L) =52

Como se trata de un dtomo, el nimero de electrones y el de protones
coinciden, entonces ya podemos escribir la CE(L)

= CE(L): 1s®2s® 2p® 3s° 3p° 4s® 3d™ 4p°® 5s® 4d"° 5p*

CEE(L): 5s® 5p*

4) Para esto tenemos que identificar de que elementos se fratay en
que grupo y periodo de la tabla se encuentran

Z(R)=56 = R=Ba

Este elemento se encuentra en el Periodo 6 y en el Grupo IIA. Si no
tuvieras la tabla, pero conocés la CEE, podés decir cual es el grupo y
periodo al que pertenece el elemento.

CEE (Ba): 6s? «"| LA SUMA DE LOS e~ EXTERNOS
~ TE DICE EL NUMERO G6RUPO. EL

PERIODO ORBITAL DONDE ESTAN LOS e’
TE DICE SI ES A o B

Con todo esto el Ba pertenece al periodo 6 y al grupo ITA.
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Quiénes Ty E ? Veamos que datos hos dan: El ion T tiene 36 elec-
trones. Fijate que es un cation por lo tanto el dtomo tuvo que perder
electrones para adquirir carga positiva:
nro. de electrones de T = nro de electrones de T-2
Despejando..
= nro de electrones de T = nro. de electrones de T + 2
= nro de electrones de T = 38
= Z(T) =38

Otra vez vamos a la tabla:
T=5r

El elemento E es el cuarto halégeno, nuevamente vamos a la tabla:

E-T

Resumamos toda la informacién que tenemos:

R = Ba = CEE (Ba): 6s° = Periodo 6. Grupo IIA.
E=I = CEE(I) 5s°5p° = Periodo 5.6Grupo VII A
T=Sr= CEE(Sr):5s* = Periodo 5. 6rupo II A

Iy Sr pertenecen al mismo periodo pero a distintos grupos. El I tie-
ne menor radio ya que su carga huclear es mayor y atrae hacia si los
electrones con mayor intensidad, disminuyendo su radio. Entonces
rsr > rr.Bay Sr pertenecen al mismo grupo pero distintos periodos.
El Ba tiene sus electrones externos en el sexto periodo, o sea tiene
una capa mads que el Sr, entonces el radio de Ba es mayor. O sea que
'Ba > s

Finalmente,

PBa > Psr > I

Fin estructura atomica - magnitudes atomicas - tabla periddica
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UNIONES QUIMICAS

Contenido del capitulo:

e Definicion de unién quimica

e Estructuras de Lewis.

e Tipos de unién quimica: iénica, metdlica y covalente ( simple,
multiple y dativa ).

e Concepto de electronegatividad.

e Caracteristicas del enlace covalente: longitud, energia, polaridad.

¢ QUE ES UNA UNION QUIMICA ?

En la naturaleza los dtomos no estdn sueltos, sino que se unen entre
si formando compuestos ( como el agua, la sal de mesa, el azdcary
casi todo lo que nos rodea ). Es importante entonces estudiar las
uniones entre los dtomos. Se define la union quimica como la fuerza
que actla entre dos dtomos o grupos de dtomos con intensidad sufi-
ciente como para mantenerlos juntos en una especie diferente.
Hablando mds claro, decimos que existe una unién quimica cuando
dos o mds dtomos se juntan para dar un compuesto quimico ( que tie-
ne sus propias caracteristicas ). Mds adelante vamos a ver que hay
distintos tipos de uniones, que pueden ser mds o menos fuertes, o
sea, que pueden ser mds o menos fdciles de romper, que los dtomos
unidos pueden estar mds o menos cerca, etc. Pero primero, veamos
algo mds importante...

¢ COMO SE UNEN LOS ATOMOS ?

Voy a empezar diciéndote esto: los dtomos se unen para llegar a un
estado de menor energia. ¢ Qué quiere decir esto? Quiere decir que
en general los dtomos " sueltos " no son muy estables. Se unen for-
mando compuestos para ganar estabilidad. Acordate de esto: en la
naturaleza los dtomos no estdn solos, estdn asociados a otros.

Ahora si, vamos a ver cémo se forman las uniones quimicas. Los dto-
mos se unen compartiendo electrones. Ahora, ¢ Qué electrones ?
Rta: Los mds externos, los que forman parte de su dltima capa ( los
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que escribis en la configuracion electrénica externa, la CEE ). Y ya
dijimos que se unen para ser mds estables. ¢ Cudndo son mds esta-
bles ?

Y bueno... cuando tienen ocho electrones en la capa mads externa. Es-
to es lo que dice la regla del octeto, que formulé Lewis. Es muy im-
portante que te la acuerdes :

REGLA DEL OCTETO

Esta regla dice que los dtomos forman uniones hasta rodearse de
8 electrones en su capa mas externa, para tener la misma confi-
guracion electronica del gas noble mas cercano a ellos en la ta-
bla. Las excepciones a esta regla son: el H ( gana un solo electron, y
tiene la CE del He ), el Li (que pierde un electrén para ser como el
He) y el Be ( que pierde 2 electrones ). Los atomos tienen dos for-
mas de completar su octeto de electrones externos: una es compar-
tiendo electrones ( vamos a ver bien esto cuando veamos la unién co-
valente ). La otra es formando iones ( que ya viste lo que son en el
capitulo anterior )

ESTRUCTURAS DE LEWIS: REPRESENTANDO LAS UNIONES

Lo que hizo Lewis fue buscar una manera de representar las uniones
quimicas de los elementos mostrando alrededor del simbolo de cada
uno sus electrones externos. Por ejemplo, para el oxigeno ( de sim-
bolo quimico O y con 6 electrones externos o de valencia ) la repre-
sentacion correcta seria:

- {:} L
L

El nimero de electrones externos lo podemos saber mirando la tabla
periddica. Cada columna de la tabla periddica tiene arriba un nimero
romano ( I, IT, ITI, IV, etc.).
Este ndmero nos da directamente el nimero de electrones que te-
nemos que ubicar alrededor del simbolo quimico. Cada columna de la
tabla se llama grupo. Todos los elementos de un mismo grupo tienen
la misma cantidad de electrones externos.
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* Ejemplo: el Hidrdgeno, que estd en la columna I (entonces tiene 1
electréon externo).
Se simboliza de la siguiente manera: * H

El Magnesio que estd en la columna I* Mg *

El Nitrégeno que estdenla V: <N+

nm x %
) @
®, 2 ©
® @
©B® @ B
@

@
@
Y asi sucesivamente.

Una cosa importante que te tenés que fijar es que los electrones se
ponen siempre distribuyéndolos de manera de que no haya 2 en un
lado del simbolo si no hay ninguno en otro. Por ejemplo, no esta bien
poner : Mg, sino que tiene que ir si o si como lo pusimos antes, o seaq,
un electron de cada lado.

Ahora que ya sabemos cémo representar a los elementos, pasemos a
las moléculas. Pero... ¢ qué es una molécula ?

Rta: las moléculas son estructuras de mds de un atomo que estan
unidas por un tipo de union particular llamada covalente. Solo estos
tipos de uniones forman moléculas.

La sal de mesa y muchos otros compuestos no forman moléculas, si
no que forman iones.

Para el agua ( H20 ) la representacion correcta seria:
MX
H:OMH
Mo

Decimos entonces que en el agua el oxigeno tiene un par electrdnico
compartido con cada hidrégeno que lo acompatia.
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Los puntitos representan los electrones externos de los H'y las cru-
cecitas los del O. Cada par electrénico compartido representa una
unién quimica. Hay otra manera de simbolizar el agua, que es que a
cada unidn la represento con una linea. Por ejemplo:

H—0—H

Esta es lo que se llama formula desarrollada o estructural. Otro
ejemplo es el del metano ( CHs):

] H
H ’fg}f H H-C—H <:I CH, Metano
H

Estructura de Lewis Formula desarrollada

UNION IONICA. COVALENTE Y METALICA

Los atomos pueden formar uniones de distintos tipos, con caracte-
risticas especiales. El tipo de unién que forman depende de la elec-
tronegatividad de cada atomo. Pero...

¢ qué era la electronegatividad ? Ya la vimos antes, pero no viene mal
refrescarla.

Es la capacidad que tiene cada elemento para atraer los electro-
nes hacia él. Es un valor que se mantiene siempre igual para cada
elemento. O seaq, el hidrdgeno tiene la misma electronegatividad en
el agua ( H20 ) que en el metano ( CHs4 ). La electronegatividad no
tiene unidad, se expresa por un nimero.

Lo importante para saber de qué tipo de union estamos hablando es
la diferencia de las electronegatividades de los dos elementos con
los que estamos tratando.

Dato: el nimero exacto se saca de tablas. i quedate tranquilo que no
hay que hacer ninguna cuenta !

En la tabla periddica la electronegatividad aumenta hacia la derecha
y hacia arriba:
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Avumernts

L4

At

ELECTRONE-
GATIVIDAD

A
L
I
e
n
t

a

El Fluor es el elemento mds electronegativo de la tabla. Esto quiere
decir que siempre va a atraer los electrones para su lado. Los no me-
tales son los elementos mds electronegativos. ( Estdn hacia la dere-
chay hacia arriba en la tabla). Los metales, son los menos electrone-
gativos.

Hay tres tipos de enlaces que se distinguen por la diferencia de
electronegatividades de los dtomos que los componen. ( Creo que
quedaria mejor decir que hay tres tristes tipos de enlaces asi se
parece a fres tristres trigres comen tres platos de trigo )

ENLACE IONICO:

Este enlace se da cuando la diferencia de las electronegatividades
de los dtomos que se unen es muy grande ( igual o mayor que 2 ). Di-
cho de otra manera, por lo general la union ionica se da entre un
metal y un no metal. Por ejemplo, si buscamos la electronegatividad
del Potasio (K) es 0,8 y la del Bromo (Br) es 2,8. Entonces como la
diferencia es de 2, sabemos que su union serd por enlace idnico.

Como resultado de una union ionica quedardn dos particulas, una po-
sitiva y otra negativa, es decir, van a haber dos iones, de ahi el nom-
bre de esta union.

Ahora, si hay dos elementos ( sigamos con el ejemplo del Ky del Br)
y Sé que uno va a quedar como catién ( con carga positiva, o sea, un e’
de menos ) y otro como anion ( con carga negativa, teniendo un e” de
mds )... ¢ como sé cudl me queda de cada manera ?
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Es muy sencillo: aquel que tiene mayor electronegatividad me queda-
rd negativo, porque " atrae " los e” al tener mayor afinidad electré-
nica.

Como regla general, los metales forman cationes
perdiendo entre 1 y 3 electrones y los no metales
forman aniones, ganando entre 1 y 3 electrones.

Entonces, si queremos unir el K, que tiene 1 electrén externo, con el
Br, que tiene 7, sucederd lo siguiente:

KBr: K“::B:r‘ > [KT[B“]_

Las uniones idnicas se pueden dar con mds de un cation o anion, como

por ejemplo:
+ KH}{K} I
neo  [Na] [ e

Acd como el oxigeno necesita dos electrones mads para completar el
octeto y cada sodio ( Na ) le puede dar uno, se une a dos de cationes.
Queda entonces cada sodio siendo un catidn con una carga positiva 'y
el oxigeno como anién con dos cargas negativas.

| Qjo | cuando tenés mds de un anidn o catién tenés que escribir la
estructura de Lewis intercalando catién-anién-catién-anién. Nunca
pongas dos iones con la misma carga al lado, porque en la realidad es-
tdn intercalados. Acordate que los signos opuestos se atraen, y los
iguales se repelen. Por eso no puede haber dos cationes ( o dos anio-
nes ) juntos.

Importante: en la union iénica NO hay férmula desarrollada, sélo se
usa la de Lewis. Estd mal escribir, por ejemplo K-Br, ya que las unio-
nes idnicas no forman moléculas.

Hagamos algunos ejercicios para practicar Enlace Idnico:
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Hacer la estructura de Lewis para los siguientes
compuestos: a) NaCl b) KI c) FeBr;
d) Na,S e) MgCl,

**Rtas:  q) [Na]+ [;:Czlx}* b) [K ]* Egz;: if?]w

# e oy + TXRTE - 4
Brs d) |Na [iﬁﬁ] " | Nal

] T ]

UNION METALICA:

Los atomos que se unen por union metdlica tienen electronegativida-
des bajas y cercanas. Pero lo mds importante, como el nombre de la
union lo dice, es que se da entre metales.

Como los metales tienen electronegatividades bajas y similares, los
electrones externos se hallan bastante libres, formando una especie
de " mar " de electrones. O sea que en una unién metdlica tenemos
cationes rodeados de electrones " libres ". Acordate que los meta-
les forman cationes con facilidad. Estos electrones libres son los que
pierden los atomos metdlicos para convertirse en cationes. Entonces,
estos electrones del " mar " no pertenecen a un atomo en particular,
sino a toda la unién metdlica. Esto se ve mds o menos ast:

M-I' H-l' M-l- M-l' H"l-
MMMMM
et

O COe0E) OO OO0 Lo &%
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M’ representa a un catién metdlico " genérico ",y ©@ son los elec-
trones del "mar".

Por esta razon los metales tienen algunas propiedades particulares
que es importante saber:

* Son buenos conductores de la electricidad y el calor.
Esto es porque el "mar de electrones" se puede mover
fdcilmente.

* Tienen densidad y puntos de fusién elevados, porque
es necesario darles mucha energia para romper los en-
laces metdlicos que son bastante fuertes.

* Son muy maleables. Esto es porque es fdcil mover las
capas de cationes ( imaginate que los electrones libres
hacen de "lubricante" )

ENLACE COVALENTE:

Lo primero que tenés que saber para identificar un enlace covalente
al toque es que se da entre dos atomos que tienen una diferencia de
electronegatividad menor a 2 y tienen electronegatividades altas. ¢
Lo querés mads fdcil ? El enlace covalente se da entre dos atomos
de no metales, que pueden ser iguales o distintos.

En las uniones de este tipo no hay transferencia de electrones, sino
que los dos dtomos comparten los electrones del enlace.

Es aquella union que tiene la forma de las que ya vimos como ejemplo
cldsico de la estructura de Lewis (en las moléculas que comparten
pares electronicos). Recordemos el metano ( CHs)...

H
HECXH H-C-H
H H

(Estructura de Lewis) (Férmula desarrollada)
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Este es un enlace covalente comiin, porque en la unién participan
electrones de los dos elementos. Y también es heteronuclear ( entre
atomos de distintos elementos ). Si los dos atomos son iguales, la
union se llama homonuclear. Es el caso del H; ( hidrdgeno )...

H¥H (Lewis) H-H (Desarrollada)

Puede pasar que se comparta un solo par de electrones, como en el
metano, o dos o tres pares, dando lugar a la formacion de enlaces
dobles o triples. En ese caso, las uniones se simbolizan de la siguien-
te manera...

CO;: :Q: i C::Q: (Lewis) O=—C=0 {Desarrollada)

Na: NiN {Lewis) N=N (Desarroilada)

~

B

Algo que no hemos nombrado antes es el enlace covalente dativo o
coordinado. En este caso, el par electronico compartido es de un solo
dtomo. O sea, un atomo " presta " dos electrones a otro dtomo, pero
el otro dtomo no le presta nada a cambio. Para ver si se cumple el oc-
teto no contds los electrones del atomo con el que se hace la union
dativa. La union dativa se ve, por ejemplo, en el SOs:

SO3: xxx:{
=X : 'CE * p.4 ?
xQ SX05 0<S=0

Aca el azufre no necesita mds electrones que los que le da un atomo
de oxigeno para estar completo ( tener 8 electrones ). Pero tiene
dos pares de electrones libres que puede " prestar ", pudiendo hacer
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dos uniones dativas con dos dtomos que les falten dos electrones.
Ahi es cuando vienen los otros dos oxigenos. Este tipo de enlace se
simboliza con una flechita. Nota: fijate como estdn puestas las cru-
cecitas y los circulitos en la estructura de Lewis. Cuando es un enla-
ce " normal " ( simple, doble, triple ), los electrones de los dos ato-
mos se ponen enfrentados. Si es una unién dativa, no.

Otra cosa: quizds este tipo de unidn te suene a verso, pero no es asi.
El SO; existe, y la Unica forma de explicar cémo estdn unidos sus
atomos es ésta.

También puede pasar que tengas que hacer la estructura de un ion
poliatémico, como es el SO4*. ¢Qué quiere decir esto? Que tiene 2
cargas negativas mads que las que supondriamos por sus atomos (y
por extensidn, como la carga negativa la dan los electrones, que tie-
ne 2 electrones de mds ). Uno pensaria que el azufre tiene seis elec-
trones y cada oxigeno otros seis, pero i cuidado ! No es asi, eso no
cumple con la regla del octeto. A eso hay que agregar los dos ex-
tras ubicandolos siempre en oxigenos diferentes. La estructura del
50,*quedaria entonces...

‘1- 1-‘ —2' — — 2_
'FO'I

.-l-- }[}(K

-

"g }{}{"}{

Y
He

L ]
41

*

O

T
G‘%?—D

Q

Si en cambio el ion tuviese carga positiva como el NH;" (ion amonio ),
quiere decir que tiene un electrén menos, que se sacara de cualquie-
ra de los hidrégenos ( sin distincidn )...

]
T
J
5
n

T,
L
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Algunos ejercicios para practicar Enlace Covalente:

Hacer la estructura de Lewis y la desarrollada para los
siguientes compuestos:

a) Hz

b) NO,

C) NzOg
** Rtas: H%H (Lewis) H-H (Desarrollada)
o 8] [omveol

o (OBNIOIOT  oen-o-n=o

CARACTERISTICAS DEL ENLACE COVALENTE

Del enlace covalente es del que mds cosas se pueden decir (y, por
lo tanto, del que mds teoria te pueden tomar ). Nosotros vamos a
ver las siguientes caracteristicas:

Polaridad de los enlaces

Que un enlace sea polar o no polar depende de la distancia a la que
esté el par de electrones que comparte una unién de los nicleos de
los atomos. Y esta distancia depende de la electronegatividad de los
atomos que participan del enlace. ¢ Qué quiero decir con esto ?

Rta: Que si tengo una union covalente de dos dtomos iguales ( por
ejemplo H-H ), como no hay diferencia entre sus electronegativida-
des y el par de electrones compartido es equidistante de los dos nd-
cleos, el enlace es no polar.

Si tengo una unién covalente, pero de 2 dtomos diferentes, entonces
el par de electrones se desplazard un poquito hacia el dtomo mds
electronegativo. Esta seria un enlace polar ( como por ejemplo el H-
Cl).

Cuando hablamos de polaridad podemos imaginarnos que hay una gran
escala desde lo menos polar a lo mds polar. En el extremo de las
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uniones menos polares estdn las uniones homonucleares (donde la di-
ferencia de electronegatividades es cero). En el otro extremo esta-
rian las uniones idnicas, pero i ojo ! las uniones idnicas no son cova-
lentes.

Un ejemplo de unién covalente muy polar, pero que no es idnica es la
unién del H-F. Acordate que el fldor es el elemento mds electrone-
gativo de todos.

Te pongo acad una tabla para ayudarte a ordenar las cosas:

Tipo de Union | Diferencia de elec- Ejemplos
tronegatividades
Idnica Mayor a 2 Na'Cl" o K'Br~
Covalente polar | Menor que 2 y ma- HCl o H,O
yor que 0 4
Covalente no polar De04a0 CH4 o PHs

Algunos ejercicios para practicar polaridad:
Ordenar las siguientes uniones de mayor a menor polaridad:
a) I-Cl, F-B, N-O.
b) H-CI, NaCl, P-CI.
c) H-F, F-F, Be-F.

**Rtas:

a) I-Cl, F-B, N-O

b) Nacl, P-Cl, H-CI (el NaCl es idnico, el resto son covalentes)
c) Be-F, H-F, F-F

Igualmente esto que vimos de polaridad es bastante bdsico. En el
proximo capitulo lo vamos a ver mejor

ENERGIA DE ENLACE:

Las uniones pueden ser mds fuertes o débiles. Cuanto mds fuerte es
una unién mds energia va ser necesaria para romperlay obtener los
dos dtomos de ese enlace por separado. Pero, ¢cémo sé cudles son
las uniones mds fuertes ?
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Rta: Es fdcil: si tengo una unién covalente simple (que los atomos
comparten un solo par de electrones) la union es relativamente débil;
en cambio si es doble (compartiendo dos pares de electrones) la
union se vuelve mas fuerte, lo mismo pasa con los enlaces triples.

Cuando unimos dos elementos, por ejemplo Hidrégeno y Oxigeno para
formar agua, se libera una determinada cantidad de energia. Esta
misma cantidad es la que se necesitaria para romper el enlace ( es la
Energia de Enlace ).

Prestd atencion ahora que voy a poner exactamente cémo averiguar
la Energia de Enlace en el caso del agua. La reaccién seria:

2 Hz (9) + 02 (9) > 2 H:0 (9)

* Energia de enlace H-H: 436 kJ/mol
* Energia de enlace O=0: 498 kJ/mol
* Energia de enlace O-H: 463 kJ/mol

Vemos que en la reaccion se forman dos moléculas de agua ( o sea, 4
enlaces O-H ) y se rompen dos enlaces H-H y uno O=0. Quedaria asi
entonces:

2 moles (436 kJ/mol) + 1 mol (498 kJ/mol)
—> 2 moles (2x463 kJ/mol).

Lo importante es averiguar la diferencia entre la energia que necesi-
tds para romper los enlaces de los reactivos y la energia necesaria
para formar 2 moles de agua. Esto se conoce como balance energé-
tico (en el caso del agua vale 482 kJ). Esta energia es la que se libe-
ra cuando se forman 2 moles de moléculas de agua a partir de hidré-
geno y oxigeno.

Longitud de Enlace: se define como la distancia entre los nicleos de
los atomos que participan de la union. Esta longitud depende de dos
factores: uno es el tamafio de los atomos ( cuanto mds grandes sean,
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mds separados van a estar, esto vale para enlaces simples, dobles y
triples ) y el otro es la multiplicidad del enlace: un enlace simple es
mds largo que uno doble, que es mas largo que uno triple. Por ejem-
plo:

C-N < C-C < C-P
>

aumenta la longitud de enlace

Cc-C Cc=C
Longitud del enlace: 0,153 nm 0,134 nm

Ahora que ya viste los fres tristes tipos de uniones, es importante
que sepas que también hay moléculas un poquito mds complejas que
combinan mds de un tipo de unién. Por ejemplo, el Na;SO4 tiene unio-
nes covalentes entre el azufre ( S )y el oxigeno y idnicas entre el
oxigeno y el sodio.

Asi te quedarian entonces las estructuras de Lewis y la desarrollada:

ae 2 2
. ToF . . 0
(Na| |0 58 Oy [Nal (Na] | oet—0| [Na]
0O Q

Ejercicios finales

1) Indicar qué tipo de uniones tienen los diferentes compuestos:
Cl) Fez( SOy )3 b) LiC|O4
C) BG( C|O3 )2 d) K2SO;

6) CLI( NOs )2 f) HNOs

2) Escribir la estructura de Lewis y la desarrollada de cada com-
puesto del ejercicio 1).
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** Rtas:
a) Fez( SO, )s:

s [Fe]
5 i [Fe}3+

UNIONES QUIMICAS

.
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Podés ver que las uniones que hay en el Fe;( SO4 ); son idnicas, cova-
lentes simples y covalentes dativas.

b) LiClO4
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Este compuesto tiene tanto uniones idnicas como covalentes, simples
y dativas.

e) Cu( NOs ).

E..;éf ) n o 1l e . o |
C pelt [Cu] }[‘%FOK xg_ﬁ [Cu] Iﬁ—gx
O] L | G |

El Cu( NOs ), tiene uniones idnicas, covalentes simples y covalentes
dativas.

f) HNO;
102 O

: f
:OuN:O*H  O=N-O-H

Y tenemos otro ejemplo que aunque parezca complicado es simple,
volvemos a las uniones covalente simples y dativas.

EJERCICIOS DE PARCIALES

Ahora que ya estds re-canchero con los ejercicios, te muestro algu-
nos sacados de parciales y finales. No son muy diferentes a los
ejemplos que puse antes.

PROBLEMA 1

UN ATOMO DE ELEMENTO 3,R FORMA UN OXOA-
NION DIVALENTE QUE NO TIENE ENLACES DATIVOS.
ESCRIBIR LA ESTRUCTURA DE LEWIS DEL OXOA-
NION, IDENTIFICANDO A R CON SU SIMBOLO.

Solucidn

No es dificil: antes que nada tenemos que averiguar de qué elemento
nos estd hablando. Nos dice que es de nimero atémico 14. Lo dnico
que tenemos que buscar es cudl estad en la tabla en la ubicacion 14.
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( acordate que abajo a la izquierda es donde se escribe el nimero
atémico ). Lo Encontramos que es el Silicio ( Si ). Seguimos adelante
entonces. Forma un oxoanién, entonces obviamente se tiene que unir
con oxigeno ( 0xo ) y quedar con carga negativa ( anién ). La dltima
pista que nos dan es q es divalente, por lo tanto tendrad dos cargas

( negativas en este caso ). Sélo nos queda hacer la estructura de Le-
wis, que te queda ast:

ks

iy X X
0,515 0%
X X

L) L X

PROBLEMA 2

UN ATOMO DEL ELEMENTO 16Y FORMA UN
OXOANION DIVALENTE QUE TIENE DOS ENLACES
COVALENTES DATIVOS. ESCRIBIR LA ESTRUCTU-
RA DE LEWIS DEL OXOANION

Solucién
El andlisis es el mismo. El elemento de ndmero atdémico 16 es el Azu-
fre ( S ); forma un oxoanién divalente, entonces igual que en el com-
puesto anterior se une a oxigeno y queda con dos cargas negativas.
Como dato extra nos dice que forma dos enlaces covalentes dativos.
Entonces el compuesto que hos queda es el SO,*. Acordate que la
estructura de Lewis de este ya la vimos, es ast:
S 1

-0
L0 255

o

29:

PROBLEMA 3

UN ATOMO DEL TERCER ELEMENTO HALOGENO
FORMA CON ATOMOS DE OXIGENO UN ANION MO-
NOVALENTE, EN EL QUE TIENE UN NUMERO DE OXI-
DACION +3. ESCRIBIR LA ESTRUCTURA DE LEWIS DE
DICHO ANION, IDENTIFICANDO AL TERCER ELEMEN-
TO HALOGENO CON SU SIMBOLO.
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Solucién
Lo que hacemos en este ejercicio es fijarnos en la tabla en los hald-
genos cudl es el que estad en la tercera posicion: es el Bromo ( Br ).
Nos dice que queda formando un anién monovalente, o sea teniendo
una carga negativa. Como el bromo tiene de nimero de oxidacion +3,
se tiene que unir entonces con dos oxigenos ( que tienen nimero de
oxidacién -2 ) para que me quede con una carga hegativa.
Tendriamos el anién BrO,", con una estructura de Lewis:

+e .. =
[0 “Br Ox ]

L N

L

PROBLEMA 4

UN ATOMO DEL SEGUNDO ELEMENTO HALOGENO
FORMA CON ATOMOS DE OXIGENO UN ANION MO-
NOVALENTE, EN EL QUE TIENE UN NUMERO DE OXI-
DACION +5. ESCRIBIR LA ESTRUCTURA DE LEWIS DE
DICHO COM-PUESTO, IDENTIFICANDO AL SEGUNDO
ELEMENTO HALOGENO CON SU SIMBOLDO.

Solucién

Buscamos el segundo elemento haldgeno en la tabla y vemos que es el
Cloro ( Cl ). Forma uniéndose con dtomos de oxigeno un anién mono-
valente, entonces sabemos que se debe unir con 3 dtomos de oxigeno
( nimero total de oxidacidn -6 ), asi teniendo nimero de oxidacidn
+b, el total de la molécula es -1 como nos piden. El anion nos queda de
esta manera: ClO3’, con una estructura de Lewis:

.l ."

G 1CnD
:g:

#. i

Con estos Ultimos ejercicios tenés una idea de qué se toma en los
parciales, para que no te encuentres con ninguna sorpresa.

FIN UNIONES QUIMICAS
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Nomenclatura de compuestos inorgdnicos

En este capitulo vamos a ver un tema que, si bien no es ni muy atrac-
tivo ni emocionante, es indispensable en esta ciencia: ¢ cémo se hom-
bran los compuestos quimicos ?

En los primeros afos de la quimica, los alquimistas ( asi se llamaba

a las primeros que empezaron a estudiar quimica ) usaban distintos
nombres para referirse a las sustancias. " Polvo de Algarrotti ",

" sal de Alembroth ", " agua fagedénica " o " colcotar " eran algunos
de estos, que ahora no parecen muy cientificos sino que recuerdan
un poco a Harry Potter.

El problema es que estos nombres no decian absolutamente nada so-
bre su naturaleza quimica. Con el avance de esta disciplina era evi-
dente que tenian que buscar nombres que expresaran eficientemente
la composicion de las sustancias. Para eso era necesario que existie-
ras ciertas normar a seguir para nombrar a un compuesto. Asi, dado
un hombre, estas normas deberian ser capaces de permitirnos escri-
bir sin duda alguna la estructura del compuesto y, dada una estruc-
tura, escribir correctamente su nombre.

Asi, se fue construyendo una primera nomenclatura, la llamada no-
menclatura tradicional que sigue vigente hoy en dia. Ademds, el siglo
pasado la Union Internacional de Quimica Puray Aplicada ( TUPAC)
estandarizé el sistema de normas, naciendo asi otro tipo de nomen-
clatura que es la mds aceptada hoy en dia: la nomenclatura TUPAC.

Es importante que sepas que hay ciertas sustancias en las que el uso
histérico hace que se las siga llamando con su nombre mds comdn,
como por ejemplo el agua ( H20 ), el amoniaco ( NHj3 ), el dcido sulfu-
rico ( H.SO4 ), etc.

El nimero de oxidacion
Algo muy importante que hay que definir cuando hablamos de nomen-
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clatura es el nimero de oxidacion. Ya sabés a esta altura que lo que
hace posible que distintos elementos se unan para formar un com-
puesto son los electrones. Ahora... ¢ Qué es el nimero de oxidacion ?
Es un nimero entero que representa el nimero de electrones que un
atomo pone en juego cuando forma un compuesto determinado. Es
positivo si el dtomo pierde electrones o los comparte con un dtomo

que tienda a captarlos, y serd negativo cuando el dtomo gane elec-
trones, o los comparta con un dtomo que tienda a cederlos.

¢ Y como sabés cudl es el nimero de oxidacion de un elemento en un
determinado compuesto ? Y bueno mi amigo/a... Como en todas estas
cosas, hay reglas.

Reglas para asignar los nimeros de oxidacion

Vas a ver que son fdciles y que sélo te tenés que aprender un par de
cositas...

1) El nimero de oxidacion de un elemento en una sustancia simple
es cero. Por ejemplo, el oro ( Au ), la plata ( Ag ), el hierro ( Fe ).
También en las moléculas O,, H,, Br,, etc.

2) En un compuesto quimico, la suma de los nimeros de oxidacion

( no te olvides de su signo | ) de los elementos implicados multiplica-
dos por sus respectivas atomicidades es igual a cero. Por ejemplo,
para el compuesto AX; vos sabés que...

NOA +2 . Nox =0
Fijate que para que esto ocurra, el signo del N°4 tiene que ser dis-

tinto del signo del N°.

3) En el caso de los iones ( particulas con carga ), la suma de los nu-
meros de oxidacion de los elementos implicados, multiplicados por
sus respectivas atomicidades es igual a la carga neta del ion. Imagi-
nemos ahora el compuesto A3X, 3 . Entonces sabés que...

3.N%+2.N%=-3
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4) El hidrégeno combinado presenta generalmente nidmero de oxida-
cion" + 1 ", con excepcion de los hidruros donde es " - 1" (' ya vamos
a ver después qué son estos Ultimos ). Ejemplos: HF, HNO;, etfc.

5) El oxigeno combinado presenta generalmente nimero de oxidacion
n-2" Ejemplos: 502, COz, H2504, etc.

Acd ya podemos ver algo muy importante. Hay veces en las que no
vas a saber el ndmero de oxidacién de todos los elementos de tu
compuesto, pero vas a poder averiguarlos. Fijate en el H,SO4. Como
es una molécula, no tiene carga neta y la suma de sus nimeros de
oxidacion tiene que ser cero. Por las reglas sabés que N°, = + 1y que
el N° = - 2. Entonces podés calcular el N°%...

2 .N°%+N°+4 . N°%=0
Reemplazando...
2.(+1)+N°%+4.(-2)=0

Nos =+6
Entonces, sacaste que en este compuesto el azufre (S )" juega"
con"+6".

6) Todos los elementos del grupo IA de la tabla periddica presentan
ndmero de oxidacién " +1 ". Por ejemplo, NaCl, KT

7) Todos los elementos del grupo ITA de la tabla tienen nimero de
oxidacién " + 2 ". Veamos el CaO. Dijimos que los del grupo IIA, co-
mo el calcio, juegan con " + 2 "; ademds ya sabés que el oxigeno juega
con"-2".Chocho: (+2)+(-2)=00.

8) El fluor siempre tiene nlimero de oxidacion iguala " - 1"
9) Los demds haldgenos ( Br, Cl, I, At ) tienen nimero de oxidacion "

- 1" en compuestos binarios formados con metales. Veamos por
ejemplo el NaCl. El sodio es un elemento del grupo IA, por lo que
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juega con"+1"; como el NaCl es un compuesto binario ( estd forma-
do por dos dtomos distintos ) y el sodio es un metal, el cloro juega
con"-1"

(+1)+(-1)=0 > Chochos.

i Ojo | Tené en cuenta que muchas veces el ndmero de oxidacidn

de un elemento depende del compuesto que esté formando. Por
ejemplo, el cloro unido en un compuesto puede tener nimero de
oxidacion "-1", pero en otro puede tener "-5".. ¢ Se entiende ?
Los diferentes nlimeros de oxidacion que presenta un elemento apa-
recen generalmente en la parte de atras de la tabla periddica.

Y bueno. Llegamos al campo de batalla. Antes que nada, hay ciertas
cosas que vimos antes que quizds es necesario refrescar, como por
ejemplo, ¢ Qué es un ion ? Un idn es una particula con carga. Si estd
cargado positivamente, se lo llama cation. Si estd cargado negativa-
mente, entonces se le dice anion.

Vamos a ver ahora los distintos tipos de compuestos que pueden
formar los atomos, que estadn clasificados segun el nimero de dtomos
diferentes que los forman. Dentro de esta clasificacion se pueden
distinguir los compuestos binarios, ternarios y cuaternarios. Los
primeros son los que estdn formados por dos atomos distintos, los
ternarios por tres, etc. A la vez, cada uno de estos grupos se puede
dividir en otros subgrupos.

Empecemos por los mds simples, que son los compuestos binarios.

1) Compuestos binarios

a) Sales no oxigenadas
Una sal no oxigenada se forma cuando se une un cation metdlico con
un anion no metdlico.

o Si el metal tiene un Unico nimero de oxidacidn, la homenclatura
tradicional y la IUPAC van a coincidir.
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Lo que tenés que hacer es agregar al no metal el sufijo " uro " de
manera que te quede algo de la forma " Nometaluro de metal ". Por
ejemplo...

Nomenclatura tradicional TIUPAC
KI Toduro de potasio Toduro de potasio
Nacl Cloruro de sodio Cloruro de sodio

e  Siel metal tiene mds de un nimero de oxidacion la cosa se va a
poner un poco mds picante. Vas a sequir teniendo que ponerle el sufi-
jo " - uro " al no metal, pero ahora van a pasar dos cosas distintas
dependiendo el tipo de nomenclatura.

Tradicional

Si el metal usa el ndmero de oxidacion mds bajo tenés que ponerle el

sufijo "oso". Si usa el mds grande, tenés que ponerle el sufijo " ico".
Veamos dos ejemplos con el CuCl y el CuCl,.

Por las reglas, sabés que en estos dos casos el cloro juegacon" -1"
Si te fijds en la tabla, el cobre puede usar " +1" 0" +2".

CuCl  Eneste caso el cobreusa" +1" (usa la mas chica ), enton-
ces vas a tener que ponerle el sufijo " oso " y el nombre va a ser clo-
ruro cuproso.

CuCl, Eneste otro caso el cobre usa " + 2" ( la mds grande ), en-
tonces va a haber que ponerle el sufijo " ico " y el nombre va a ser
cloruro cdprico.

IUPAC

En esta nomenclatura no se usa lo de " ico "y " oso ". En cambio, al
lado del nombre del metal se pone, entre paréntesis, el nimero de
oxidacion con el que juega en ese compuesto en letra romana.
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El nombre TUPAC para CuCl, entonces, va a ser cloruro de cobre (T)
Y para CuCl; va a ser cloruro de cobre (IT).

Veamos un par de ejemplos mds...

Nomenclatura tradicional IUPAC
FeBr; Bromuro ferroso Bromuro de hierro
(IT)
(el hierrousa +2)

FeBrs Bromuro férrico Bromuro de hierro
(III)
(el hierro usa + 3)

b) Oxidos ( compuestos con oxigeno )
Existen dos tipos de éxidos: de metales y de no metales.

b;) Oxidos de metales
Es cuando tenés un metal + oxigeno.

e  Siel metal tiene un solo nimero de oxidacidn, el compuesto se
va a llamar " Oxido de metal ". La nomenclatura tradicional y moder-
na van a coincidir. Veamos algunos ejemplos...

Nomenclatura tradicional IUPAC
MgO Oxido de magnesio Oxido de magnesio
Li,O Oxido de litio Oxido de litio
CaO Oxido de calcio Oxido de calcio

e  Siel metal tiene mds de un ndmero de oxidacién la cosa nueva-
mente va a cambiar dependiendo del tipo de nomenclatura.



ASIMOV -69 - NOMENCLATURA

Tradicional

i el metal usa el nimero de oxidacidon mds chico vas a tener que po-
Si el metal usa el nimero d d mds ch sat q
nerle el sufijo " oso " y si usa el mds grande el sufijo " ico ".

or ejemplo, en el compuesto FeO el hierro usa el nimero de oxida-
Por ejempl | compuesto FeO el h sa el nimero d d
cion " + 2 ". Como es el mds chico de los dos que puede usar, el com-
puesto se llama 6xido ferroso.

En el caso del Fe,0s, el hierro usa el nimero de oxidacion " + 3 ",

omo es el mds grande de los dos, el compuesto se va a llamar 6xido
Como es el mds grande de los dos, el compuesto s llamar oxid
férrico.

IUPAC

En esta nomenclatura, en vez de usar " ico " y " oso " se pone, como
vimos antes, el nimero de oxidacion que se usa en letras romanas y
entre paréntesis. El FeO segln esta nomenclatura se llama, entonces,
oxido de hierro (II), mientras que el Fe O3 se llama 6xido de hierro
(III).

Veamos algunos ejemplos mds...

Nomenclatura tradicional IUPAC
PbO Oxido plumboso Oxido de plomo (IT)
PbO, Oxido plimbico Oxido de plomo (ITI)

b,) Oxidos de no metales
Es cuando tenés un no metal + oxigeno

e  Siel no metal tiene un Unico nimero de oxidacion se pone " 6xi-
do de no metal ". La nomenclatura tradicional y la IUPAC coinciden.
Por ejemplo, el compuesto SiO; se llama éxido de silicio.

e Siel no metal tiene mas de un nimero de oxidacidn, otra vez la
cosa va a ser diferente dependiendo de las dos nomenclaturas.
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Tradicional

Se los nombra segun su atomicidad. ¢ Qué es esto ? De acuerdo a la
cantidad de dtomos de cada uno que tengan. Si es un dtomo, mono; si
son dos, di; si son fres, tri, etc. Veamos algunos ejemplos...

Nomenclatura tradicional
N.O; Trioxido de dinitrégeno
( el nitrégeno usa + 3 )

N.Os Pentéxido de dinitrdgeno
( el nitrégeno usa + 5 )

En la nomenclatura TUPAC no se usan las atomicidades, si no que se
pone " 6xido de no metal ( N° ox ) ". Entonces, el N,O; segin TUPAC
se llama oxido de nitrogeno (IIT), mientras que el N;Os se llama
oxido de nitrogeno (V).

Veamos algunos ejemplos mds...

Nomenclatura tradicional TIUPAC
P,O; Trioxido de difdsforo Oxido de fésforo
(TII)
P,Os Pentdxido de difdsforo Oxido de fésforo
(V)

c) Compuestos con hidrdogeno

c1) Hidruros

Son compuestos en los que hay un metal unido a hidrégeno. Acordate
que en el caso de los hidruros se toma el ndmero de oxidacién del
hidrégeno como " -1 "

o Si el metal tiene un Unico nimero de oxidacidn se escribe "
Hidruro de metal "'. En este caso, las dos nomenclaturas van a coinci-
dir. Veamos algunos ejemplos...
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Nomenclatura tradicional IUPAC
NaH Hidruro de sodio Hidruro de sodio
MgH; Hidruro de magnesio Hidruro de magnesio

3 Si el metal tiene mds de un ndmero de oxidacion, como ya te
debés imaginar la cosa cambia con las dos nomenclaturas.

Tradicional

Vamos a poner " oso " cuando el metal use el nimero de oxidacion
mds bajo e " ico " cuando use el mds alto. Por ejemplo...
J J

Nomenclatura tradicional
CuH Hidruro cuproso
(cobreusa"+1")

CuH; Hidruro clprico
(cobreusa"+2").

IUPAC

Como ya dijimos, en esta homenclatura no se pone el " ico" u" oso ",
si no que se pone al costado el nimero de oxidacion entre paréntesis
y con letra romana. Entonces, el CuH segun esta nomenclatura se lla-
ma hidruro de cobre (I) mientras que el CuH; se llama hidruro de
cobre (II).

Veamos algunos ejemplos mds...

Nomenclatura tradicional TIUPAC
NiH; Hidruro niqueloso Hidruro de niquel
(I1)
(usa"+2")
NiH; Hidruro niquélico Hidruro de niquel
(TII)

(usa||+3ll)
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c») Hidrdgeno unido a halégenos y a azufre

Acordate que el nimero de oxidacidn del hidrégeno era " - 1" sola-
mente en los hidruros y que después siempre vale " + 1", En este ca-
so la nomenclatura tradicional y la TUPAC coinciden. Estos compues-
tos se llaman de la manera " No metaluro de hidrdgeno "

Veamos algunos ejemplos...

Nomenclatura tradicional IUPAC
HCl Cloruro de hidrdgeno Cloruro de hidrdgeno
HI Toduro de hidrégeno Toduro de hidrégeno
HBr Bromuro de hidrégeno Bromuro de hidrdgeno
H.S Sulfuro de hidrégeno Sulfuro de hidrégeno

Igualmente, es importante que tengas en cuenta que a estos com-
puestos, como en general son dcidos ( ya que ceden un H" ), se los
llama dcido clorhidrico, dcido iodhidrico, dcido sulfhidrico, etc.

2) Compuestos ternarios
Son los que estan formados por tres atomos distintos.

a) Hidroxidos

Los hidréxidos son compuestos que estan formados por un metal uni-
do a oxigeno e hidrdgeno. El anién formado por la union de un atomo
de hidrdgeno con uno de oxigeno, OH", se llama hidréxido u oxidrilo
y es muy importante en quimica. Entonces... ¢ Cémo se forman los
hidréxidos ? Por la unién de un anion hidréxido con un cation metdli-
co.

e Si el metal tiene un unico nimero de oxidacidn, la nomenclatura
tradicional y la moderna ( IUPAC ) van a coincidir. Dado el com-
puesto metal(OH), se lo llama hidréxido de " metal ". Veamos
algunos ejemplos.
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Nomenclatura tradicional IUPAC
KOH Hidroxido de potasio Hidréxido de potasio
Ca(OH); Hidroxido de calcio Hidréxido de calcio
Al(OH);3 Hidroxido de aluminio Hidroxido de aluminio

Veamos el primer caso. Si te fijds en la tabla, el potasio ( K') tiene un
dnico ndmero de oxidacién "+ 1" (esta en el grupo IA, tiene sentido).
Para que el compuesto hidréxido de potasio sea neutro tiene que
haber un solo oxidrilo, ya que el nimero de oxidacion de este ion es "
- 1" ( porque el del oxigeno es " - 2"y el del hidrégenoes " +1").
Si hay un solo oxidrilo, se lo pone sin paréntesis.

En el caso del AI(OH); el aluminio usa himero de oxidacién " + 3 ".

¢ Cudntos oxidrilos necesitds para que el compuesto sea neutro ?

Y... tfres oxidrilos: asi la suma de los ndmeros de oxidacién de los dos
iones, o de todos los dtomos, va a ser cero. El ndmero de oxidrilos
que hay en un compuesto lo tenés que poner, en subindice, a la dere-
cha del (OH).

e Siel metal tiene mds de un nimero de oxidacion, la cosa va a
ser distinta dependiendo de la nomenclatura.

Tradicional

Si el metal usa el ndmero de oxidacién mas chico se pone el sufijo
" 0so ", mientras que si usa el mds grande se pone el sufijo " ico
( Veo que no te sorprendés... i es que es siempre igual | ).

IUPAC

En cambio, en TUPAC no se usa " oso " 0 " ico ", si no que se pone el
ndmero de oxidacidn que usa el metal entre paréntesis.

Veamos algunos ejemplos...
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CuOH

-74 -
Nomenclatura tradicional
Hidréxido cuproso

(D)

(el cobre usa+1)

CU(OH)z
(IT)
(el cobre usa +2)

Hidrdoxido cuprico

FC(OH)Z
(IT)
(el hierrousa +2)

Hidréxido ferroso

Fe(OH); Hidréxido férrico
(TII)

(el hierro usa + 3)

NOMENCLATURA

TUPAC
Hidréxido de cobre

Hidrdxido de cobre

Hidrdxido de hierro

Hidréxido de hierro

b) Oxoacidos

Estos compuestos se forman por la union de oxigeno + no metal +

hidrdgeno.

o Si el no metal tiene un Unico nimero de oxidacién, la cosa NO

va a ser la misma en las dos nomenclaturas.

Tradicional

En esta nomenclatura el oxodcido se hombra " dcido hometalico ".
Por ejemplo el compuesto H.COj3 es el dcido carbdnico.

IUPAC

En esta se la llama " no metalato de hidrégeno ". Por ejemplo, para el
mismo caso que antes, el H,CO3, segin IUPAC se llama carbonato de

hidrdgeno.
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o Si el no metal tiene dos nimeros de oxidacidn...

Tradicional

Si el no metal usa el ndmero de oxidacion mds bajo, se le pone el su-
fijo

0so ", mientras que si usa el mds grande se le pone el sufijo " ico ",
ademds de la palabra " dcido .

IUPAC

Se lo llama " nometalato ( n° ox ) de hidrdgeno ".

Veamos algunos ejemplos...

Nomenclatura tradicional IUPAC
HNO; Acido nitroso Nitrato (IIT) de hidrdgeno
(elNusa+3)
HNO3 Acido nitrico Nitrato (V) de hidrégeno

o Si el no metal tiene cuatro nimeros de oxidacioh como en los
haldgenos
( elementos del grupo VIT A )...

Tradicional

En la que siempre usdbamos " ico "y " 0so " ya ho nos alcanza, se ne-
cesitan dos indicadores mds. Lo que se hace es, al mds bajo ademds
del sufijo " 0so" se pone el prefijo " hipo ", siendo "dcido hiponome-
taloso". Si es el segundo desde abajo, sélo se le pone el sufijo "oso",
entonces va a llamarse " dcido nometaloso ". Al que tiene el nimero
de oxidacion tercero desde abajo se le pone el sufijo " ico", enton-
ces es " dcido nometalico "; Mientras que si usa el ndmero de oxida-
cién mds alto, ademds del " ico " se le pone el prefijo " per ", lamdn-
dose " dcido pernometalico ".
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N°Ox: I ITT IV VII
dcido hiponome- | dcido nometa- | dacido nometali- | dcido pernome-
taloso loso co talico

IUPAC

Acad se lo llama de la misma manera que antes, " hometalato ( N° ox )
de hidrdgeno ".

Veamos un ejemplo con los distintos oxodcidos que forma el bromo...

Nomenclatura tradicional IUPAC
HbrO Acido hipobromoso  Bromato (I) de hidrégeno
(Brusa+1)
HBroO; Acido bromoso  Bromato (IIT) de hidrégeno
(Brusa+3)
HBrO; Acido brémico Bromato (V) de hidrdgeno
(Brusa+5)
HBrO, Acido perbrémico  Bromato (VII) de hidrégeno
(Brusa+7)

c) Sales de oxodcidos

Estos compuestos estan constituidos por metal + no metal + oxigeno.
Se forman cuando en el oxodcido se va el o los hidrégenos pero dejan
sus electrones por lo que queda un ion con carga negativa ( un anion ).
Ahi viene el catién metdlico y se le pega al aniédn.

e Siel metal y el ho metal tienen un dnico nimero de oxidacion,
el compuesto se llamard " nometalato de metal ". Las dos no-
menclaturas coinciden. Por ejemplo, Na,COj3 que proviene del
dcido carbdnico se llama carbonato de sodio.
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e Siel metal, el no metal o ambos tienen mds de un nimero de
oxidacion, la cosa va a depender del tipo de nomenclatura.

Tradicional

En la tradicional se lo llama " nometalito/ato metaloso/ico ". Para el
no metal, si usa el ndmero de oxidacién mds bajo se le pone el sufijo "
ito " mientras que si usa el mds alto se le pone el sufijo " ato ". Para
el metal, si usa el mds bajo se le pone el sufijo " oso " mientras que
si usa el mds alto se le pone el sufijo " ico ". Una reglita memotéc-
nica para que te acuerdes si el ito o el ato corresponden al mds gran-
de o al mds chico es la famosa....

" el pico del pato del oso chiquito "
O sea, te dice que si el no metal usa el mds alto (que para vos es ico),

en este caso va a ser ato; si usa el mds chico ( que para vos es 0so )
lo vas a tener que cambiar por ito.

IUPAC

En la TUPAC lo que tenés que hacer es llamarlo " nometalato ( N° ox )
de metal ( N°® ox ). En el caso de que el metal tenga un Unico nimero
de oxidacidn, no se lo pone especifica.

Veamos algunos ejemplos...

Nomenclatura tradicional IUPAC

MgSO; Sulfito de magnesio Sulfato (IV) de magnesio
(el S usa+ 4y el magnesio tiene un dnico ndmero de oxidacidn + 2 )

MgSO, Sulfato de magnesio Sulfato (VI) de magnesio
(el Susa+6).
CuNO; Nitrito cuproso Nitrato (III) de cobre (I)

(el cobre usa + 1y el nitrégeno usa + 3 )
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Cu(NO,). Nitrito cdprico Nitrato (III) de cobre (II)
(el cobre usa + 2 y el nitrégeno usa + 3 )

CuNO; Nitrato cuproso Nitrato (V) de cobre (T)
(el cobre usa + 1y el nitrégeno usa + 5 )

Cu(NOs);, Nitrato clprico Nitrato (V) de cobre (II)
(el cobre usa + 2 y el nitrégeno usa + 5 )

¢ Pero qué pasa en la nomenclatura tradicional si el no metal tiene
cuatro ndmeros de oxidacion como en el grupo VII A ?

Y bueno, ademds del ito y el ato se le pone, como antes, el hipo y el
per. Por ejemplo...

Nomenclatura tradicional IUPAC
CuClO Hipoclorito cuproso Clorato (I) de cobre (I)
Cu(ClO,), Clorito clprico Clorato (ITI) de cobre (II)
Cu(ClOs). Clorato clprico Clorato (V) de cobre (II)
CuClO4 Perclorato cuproso Clorato (VII) de cobre (I)

d) Hidrdgenosales ( sales dacidas )

Son aquellas sales en las que sélo se han sustituido parte de los
hidrégenos. Estos compuestos estdn formados por metal + hidrégeno
+ no metal, en los que el catidon es el metal mientras que el anién estd
formado por un no metal unido a hidrdgeno.

Por ejemplo...

NaHS - Na* + HS
Catidn Anidn

e Si el metal tiene un Unico nimero de oxidacion
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Tradicional

En esta nomenclatura sera " Nometaluro dcido de metal ". Asi, por
ejemplo...

Nomenclatura tradicional
NaHS Sulfuro dcido de sodio

IUPAC

En la IUPAC_se llamard " Hidrégeno nometaluro de metal ". Entonces,
en este caso...

IUPAC
NaHS Hidrdogenosulfuro de sodio

e Siel metal tiene mds de un nimero de oxidacion

Tradicional

En la tradicional serd " Nometaluro_dcido metal oso/ico ". Asi, por
ejemplo...

Nomenclatura tradicional
Fe(HS); Sulfuro acido ferroso
( Hierrousa" +2 ")

Fe(HS); Sulfuro dcido férrico
( Hierrousa" +3")

IUPAC

Como ya sabés, les gusta poner los hombres de los compuestos con
los ndmeros de oxidacidn entre paréntesis y en este caso se las llama
segln " Hidrégeno nometaluro de metal ( N° de ox ) ". Se puede omi-
tir el espacio entre "Hidrdgeno" y "nometaluro'. Asi...

IUPAC
Fe(HS); Hidrdgenosulfuro de hierro (IT)
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Fe(HS)s Hidrégenosulfuro de hierro (IIT)

3) Compuestos cuaternarios

Oxosales dcidas o hidrégenooxosales.

Estos compuestos estdn formados por metal + hidrégeno + no metal
+ oxigeno, en las que tenemos un cation metdlico y un anion formado
por no metal + oxigeno + hidrogeno.

Fijate por ejemplo en el bicarbonato de sodio, NaHCO3;. Este com-
puesto se usaba antes para gasificar a la Coca-cola, ya que en ciertas
condiciones libera CO; ( que es el gas de las gaseosas ! ). Por eso
también se usa en reposteria para "inflar" o elevar la masa.

NGHCO3 - Na’ + HCO3-
Cation Anion

e Siel metal y el no metal tienen un solo ndmero de oxidacion...

Tradicional

En la tradicional se llama a estos compuestos " Nometalato dcido de
metal ". Entonces...

Nomenclatura tradicional
NaHCO;3 Carbonato dcido de sodio.

IUPAC

En la IUPAC se los llama " Hidrégeno nometalato de metal " Por lo
que...

IUPAC
NaHCO; Hidrdgenocarbonato de sodio.

e Siel metal o el no metal o los dos tienen mds de un nimero de
oxidacidn...



ASIMOV -81- NOMENCLATURA

Tradicional

En la tradicional se los llama "Nometalito/ato dcido de metaloso/ico"
Por ejemplo, veamos los compuestos KHSO3;y KHSO,. En este caso el
metal tiene un dnico nimero de oxidacién (I ), pero el no metal tiene
dos (IVy VI ). Entonces..

Nomenclatura tradicional
KHSO3 Sulfito dcido de sodio

KHSO,4 Sulfato dcido de sodio

Fijate que en este caso no se pone ni "oso" ni "ico", ya que el metal
sélo puede jugar con un Unico nimero de oxidacion.

Veamos ahora otro caso en el que ambos metal y no metal tienen mds
de un ndmero de oxidacién. Como ya dijimos, el azufre puede usar IV

y VI, y el cobre puede usar Ty II.

Nomenclatura tradicional

CuHSO; Sulfito dcido cuproso

CuHSO, Sulfato dcido cuproso

Cu(HSO3), Sulfito dcido clprico

Cu(HSO.4), Sulfato dcido clprico
IUPAC

En la TUPAC, se los llama " Hidrégenonometalato ( N° de ox. ) de
metal ( N° de ox. ) ". Entonces, segln esto los ejemplos anteriores se
llaman...

IUPAC
KHSO3 Hidrogenosulfato ( IV ) de potasio

KHSO, Hidrogenosulfato ( VI ) de potasio
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CuHSO; Hidrogenosulfato ( IV ) de cobre (I)
CuHSO, Hidrogenosulfato ( VI ) de cobre (I )
Cu(HSO:s): Hidrogenosulfato ( IV ) de cobre ( IT )
Cu(HSO,); Hidrogenosulfato ( VI ) de cobre ( IT )

Y bueno, llegamos al final del capitulo. Nomenclatura quimica no es un
tema dificil, pero es verdad, es un poco hincha. Es cuestién de prac-
ticar un poco y sale.

Fin del capitulo
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GEOMETRIA MOLECULAR - TREPEV -
FUERZAS INTERMOLECULARES

GEOMETRIA MOLECULAR - TRePEV

Ahora vamos a ver un tema que es muy importante en quimica...

¢ Como es la forma de las moléculas ? ¢ Por qué es tan importante ?
El determinar la estructura en la que se ponen los dtomos en una mo-
lécula, o sea, su geometria, es clave en quimica ya que su " forma ",
entre otras cosas, es la que va a decir con qué otras moléculas va a
reaccionar para formar otros compuestos. Ademds es la geometria
la que nos informa qué tipo de interacciones van a existir entre las
distintas moléculas, y con esto se pueden saber cosas como el esta-
do de agregacion de la sustancia a una dada temperatura, sus puntos
de fusién, ebullicidn, solubilidad en distintos solventes, etc.

¢ Qué es esto de TRePEV ? Es una de las teorias que permite prede-
cir la geometria molecular, " Teoria de Repulsién de los Pares Elec-
trénicos de Valencia ", y es la que vamos a usar nosotros. El modelo
de TRePEV permite hacer predicciones sélo de los dngulos en molé-
culas ( o fragmentos de moléculas ) con un atomo central.

a
H——>'<~—,q
A

¢ Qué dice entonces esta teoria ? Dice que la forma de la molécula
va a ser aquella que minimiza las repulsiones entre los pares de elec-
trones, que se repelen porque tienen carga negativa. Esto se logra
alejando los pares de electrones lo mds posible. Tené en cuenta que
los electrones que consideran son los de valencia ( o sea, los del dl-
timo nivel ) del atomo central mds los que aportan los otros dtomos,
y Que siempre van de a pares.

Ademds, se descubrié que cuando en una molécula hay pares de elec-
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trones libres, o sea, los que no intervienen en el enlace, éstos tienen
un mayor poder de repulsion ( o sea, repelen mds ). Los pares de
electrones compartidos que forman un enlace mdltiple (doble, triple)
se consideran iguales a un par de electrones de un enlace simple.

Es muy importante que sepas hacer bien las
estructuras de Lewis, porque siempre las
vamos a usar antes de ver la geometria.

Si alrededor del atomo central de una molécula hay 6 electrones de
valencia ( acordate que se cuentan también los de los otros dtomos )
entonces se van a agrupar en 3 pares de electrones.

™

%

En los dibujitos, como algunas representaciones son en
3D, o seaq, hay volumen, para hacerla mds entendible los
tridngulos negros ( 4 ) indican que el enlace es " hacia de-
lante " (' sale de la hoja ), y los tridngulos a rayas (/) in-
dican que el enlace es " hacia atrds " ( entra a la hoja ).
Las lineas indican que el enlace es en el plano de la hoja.

Tipos de geometrias electronicas

La geometria electrénica se refiere a la ordenacién geométrica de
los electrones de valencia alrededor del atomo central. Te lo repito
porque es importante: tenés que considerar tanto los electrones de
valencia del atomo central como los que aporta cada uno de los dto-
mos restantes es decir, todos los que intervienen en las uniones y
los que el dtomo central no " usa " .

Lineal Cuando alrededor del dtomo central hay 2 pares de electro-
nes de valencia, se ubican de forma lineal. Fijate que en esta dispo-
sicion es cuando se encuentran mds alejados. El dngulo es de 180°

—X .
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Plana triangular Cuando alrededor del atomo central hay "
3 pares de electrones de valencia. Los electrones se ubi- X
can en los vértices de un tridngulo. El dngulo es de 120°. , ~ ™,

Tetraédrica Alrededor del atomo central hay 4 pares '|
de electrones de valencia y se ubican en los vértices de
un tetraedro. Fijate que en las estructuras anteriores
siempre estabas en un plano, pero ahora la cosa se
vuelve 3D. En este caso, el dngulo es 1095 °.

Xy
— X

Tipos de geometrias moleculares

La geometria molecular se refiere a la ordenacion de los atomos o
ndcleos en el espacio, y no de los pares de electrones. Siempre tenés
que hacer antes la geometria electroénica para ver cémo se distri-
buyen los electrones y después, en base a ella, se hace la geometria
molecular.

Lineal El atomo central forma 2 enlaces. No quedan pares electrani-
cos libres sobre X. Fijate que la geometria electrdnica tiene que ser
también lineal. Si hubieran electrones libres en X la geometria mole-
cular no podria ser lineal.

1an®
N

y—X Y

Pero imaginate ahora que en la molécula sélo haya una unién : X---Y
(o sea, la molécula estaria compuesta nada mds que por un Xy por
un Y). Si bien X tendria un par electrdnico libre, el dngulo formado
también es igual a 180°: esto es porque una molécula compuesta por
dos atomos no puede formar otra cosa que no sea una geometria li-
neal |

Angular El atomo central forma 2 enlaces. Puede ocurrir que...

e Queda un par de electrones libre. Fijate que la geometria elec-
tronica para esta molécula es plana triangular, pero la geometria
molecular no, porque no hay 3 dtomos. A este tipo de geometria



ASIMOV - 86 - GEOMETRIA MOLECULAR

se la llama angular. El dngulo tendria que medir 120°. Pero OJO: hay
un par de electrones libres. ¢ Qué dijimos que pasaba con ellos ?
Tenian un mayor poder de repulsién. Entonces los dos dtomos Y van a
estar mads cerquita, por lo que el dngulo va a ser menor a 120°,

X
‘f/ v\l
< 120°
e Quedan dos pares electrénicos libres. En este caso, la geometria

electrdnica para esta molécula es tetraédrica. Pero la geometria
molecular es angular. El dngulo formado mide menos de 109,5°.

e X "ffy
™ ‘ _.II
Y <109, 5°

Plana triangular

El atomo central forma 3 enlaces. La geometria electrénica también
es plana triangular. Como no quedan pares electrodnicos libres, los
dngulos formados son todos iguales y miden 120°.

Y

}l{“) 120°
y" Y

Tridnqulo equildtero. El dto-
mo central se ubica en el
centro de la figura.

Piramidal El atomo central forma 3 enlaces. Fijate que la geometria
electrdnica para este caso es tetraédrica. Como queda un par elec-
tronico libre. Los dngulos formados son menores que 109,5°,

" A Pirdmide
Y- 4 iy . triangular
y —
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Tetraédrica: El atomo central forma 4 enlaces. No quedan pares
electrénicos libres. Los dngulos formados miden 109,5°.

Tetraedro reqular. El dtomo
central se ubica en el centro.

¢ En qué se diferencian la geometria molecular y la geome-
tria electrdnica ?

Es importante que sepas distinguirlas. Si practicds, seguro te sale !
Fijate simplemente en los hombres de estas geometrias:

- la geometria molecular ( que vamos a llamar 6.M. ) es cémo es-
tdn dispuestos en el espacio los dtomos de una molécula. Consi-
deramos a la molécula CO; ( diéxido de carbono ). Podemos es-
cribir la estructura de Lewis para ir viendo...

‘0::¢ ::0°
Esto mismo lo podemos representar de esta forma, donde cada rayi-
ta representa un par de electrones compartido.

Fijate que se trata de dos enlaces dobles, pero acordate de que
TRePEV los considera como simples. Entonces vamos a decir que al-
rededor del atomo central, el carbono, hay 2 pares electrénicos de
valencia ( en vez de 4 ) y todos intervienen en algun enlace. Por estas
caracteristicas, podemos concluir que esta molécula tiene 6.M. li-
neal:
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La geometria electronica ( 6.E.) es cémo estdn dispuestos en el
espacio los pares electrénicos de valencia del dtomo central de una
molécula. Sigamos con el ejemplo del diéxido de carbono. Para de-
terminar esta geometria tendremos en cuenta el aGtomo central y los
pares electrdnicos ('y no a los otros dtomos ). Ya vimos que en la mo-
|écula intervienen 2 pares electrdnicos de valencia.

Entonces podriamos hacer estos dibujitos:

- c - |

Pero ¢ cudl es el correcto ? Aca es en donde tenemos que aplicar
TRePEV. Si los pares electronicos estdan uno en un " costado "y el
otro " arriba " van a estar mds cerca que si uno estd en un" costado
" el otro en" el otro costado " ¢ Lo ves ? Entonces queda la primera
opcion. En este caso se trata de una G.E. lineal:

: c

En este ejemplo, la 6.E. coincide con la 6.M.!

Te muestro un ejemplo en el que las dos geometrias ho coinciden
para que veas mejor la diferencia entre ellas: NH3, amoniaco. EI'N
tiene 5 electrones externos; va a usar 3 para unirse a los H (1 por
cada uno )y le sobran 2 ( un par electrénico ). Veamos como queda la
estructura de Lewis...

HI-N"H

H

Acordate que la estructura de Lewis no te muestra la verdadera
disposicion espacial... Acd parece que el amoniaco es una molécula
plana, pero no es asi.Analicemos primero la 6.E. El N estd rodeado
por 4 pares electronicos de valencia. Esto se ve en Lewis y por eso
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es tan importante que la hagas antes | Esta disposicion espacial co-
rresponde a una geometria tetraédrica.

|
N
J-.l-lll :
e ‘ ||II

Ahora veamos qué sucede con la 6.M. Tres de los pares electréni-
cos de valencia que rodean al dtomo central estdn involucrados en
alguna unién y el otro queda libre. Esto corresponde a una geometria
piramidal. Los dngulos de enlace son menores a 109,5° ( acordate
que el par que quedd libre " ocupa mds espacio " que los otros).

”-:;
H”fi H
H

¢ Como saber cudl es la geometria de una molécula ?

(i No es tan complicado como parece ! ). Te conviene seqguir unos
pasos para que vayas identificando los datos Utiles. Tenés que saber
la cantidad de electrones de valencia que tiene el dtomo central y
cuantos de ésos estan ocupados con algln enlace. Primero planted la
estructura de Lewis para poder darte cuenta de esto. Apliquémoslo
a un ejemplo: CCl4 ( tetracloruro de carbono )

1) Identificamos el dtomo central. Es el C ( el que no se repite ).

2) Escribimos la estructura de Lewis de la molécula. Se forman 4 en-
laces covalentes simples. En cada uno el carbono aporta un electrén
externo.

a

CAs-.C-=dCl

a
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3) Nos fijamos cudntos pares electrénicos de valencia tiene alrede-
dor ese dtomo en esa molécula. En este caso el C tiene 4 pares de
electrones de valencia.

4) Contamos la cantidad de enlaces y la cantidad de pares de elec-
trones libres. Podemos ver que esta molécula tiene 4 enlaces y nin-
gln par electronico libre. Si nos fijamos en las caracteristicas de
cada geometria, vemos que en esta molécula la geometria electroni-
ca es tetraédrica y la geometria molecular es tetraédrica, con
angulo de enlace igual a 109,5°. Los dibujitos serian, respectiva-
mente, asi:

i 100 5
fé iy rﬁl
LA l * ]:I ’H’E 'Ilflll'cl

Resolvamos este ejercicio de parcial

Dada la sustancia K3;POy:

a) Escribir la estructura de Lewis

b) Indicar la geometria y el angulo de enlace del ion PO,*
c) Indicar el tipo de enlace con el K

El P ( fésforo ) pertenece al grupo 5 de la tabla periddica, entonces
tiene 5 electrones de valencia. El O ( oxigeno ) pertenece al grupo 6
entonces tiene 6 electrones de valencia. La diferencia de electrone-
gatividades es menor que 2 entonces presentardn una union covalen-
te. El K ( potasio ) electronegatividad muy baja entonces va a formar
compuestos ionicos. Pertenece al grupo 1 entonces tiene 1 electron
externo, y como tiene baja electronegatividad, va a ser propenso a
soltarlo, por lo que se forma un cation K'. Pero si ves en la férmula,
hay 3 potasios, por lo que van a haber 3 cargas positivas. Como la
sustancia en total no posee carga, entonces la parte covalente tiene
que tener 3 cargas negativas. Veamos cémo quedaria la parte cova-
lente, o sea, el anion...
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Fijate que un O estd unido por una
union dativay a los otros 3 O le
falta 1 electron para completar el
octeto. Cada uno de ellos " le roba
" un electron al K. por medio de
una unién idnica.

Entonces la respuesta a) nos queda:

3 (K]

Ahora nos quedamos con la estructura de Lewis del anion fosfato
(PO4>"). De ahi podemos decir que el dtomo central es el P. Este
atomo estd rodeado por 4 pares electrones de valencia: los 4 parti-
cipan en uniones. Veamos como serian las geometrias...

P. «—
W

Q

Geometria electroni-

ca: tetraédrica

I
a..--"’E*r;III' o

4+—

Geometria idnica:
tetraédrica

Q

Entonces la geometria electrdnica es tetraédrica y la geometria del
ion es tetraédrica el dngulo de enlace es 109,5°. (Lo que estd en

negrita es la respuesta b ).

Para la respuesta c), como te dije al principio del ejercicio, como el K
es un elemento con muy baja electronegatividad, va a tender a ceder
su electrén externo y por lo tanto va a formar una union ionica.
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Ahora vamos a ver un tema MUY importante de la materia, que te
va a servir para entender el fema de fuerzas intermoleculares.

No es dificil. Sélo hay que practicar. Hacé los ejercicios que te dan
en clase y vas a ver que salen...

MOMENTO DIPOLAR DE UNA MOLECULA

Antes de empezar con esto, refresquemos un poco la memoria...

¢ Qué era la electronegatividad ? Es la tendencia que tienen los
atomos a atraer electrones. O sea, un dtomo muy electronegativo va
a atraer a los electrones con mucha mds fuerza que un dtomo poco
electronegativo.

Ahora sigamos. Imaginate a una molécula formada por solo dos dto-
mos, como el HF ( dcido fluorhidrico ). Dijimos que en el enlace cova-
lente los electrones se comparten entre los atomos. Pero si te fijas
en la parte de atrds de la tabla periddica ( en el cuadrito de las
electronegatividades ) vas a ver que el fluor es mucho mds electro-
negativo que el hidrégeno.

A causa de esta diferencia de electronegatividades, el fluor atrae
mucho mads fuerte-mente a los electrones que el hidrdgeno. ¢ Y qué
pasa ? Bueno, si el fluor atrae mucho mds a los electrones que el
hidrdgeno, entonces los electrones van a pasar mds parte del tiempo,
en promedio, sobre el fluor que sobre el hidrégeno. Esto trae serias
consecuen-cias. Los electrones, como tienen carga negativa, van a
generar sobre el fluor una densidad de carga negativa ( 6™ ), y so-
bre el hidrégeno una densidad de carga positiva (5" ).
" &
H—F
A este desplazamiento de carga hacia uno de los elementos de enla-
ce se representa asi

-—

H-F

La flechita sefiala el dGtomo mads electronegativo
( en donde estard la densidad de carga negativa )
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i Ojo ! No se estdn formando cargas puntuales. Vos no podés decir
que el fluor tiene carga negativa y el hidrégeno positiva. Lo que si
podés decir es que sobre cada dtomo se va a formar una densidad de
carga. Se dice, entonces, que el HF tiene momento dipolar, porque
sobre cada uno de sus dtomos se generan dipolos ( densidades de
carga positivas o negativas ). El momento dipolar se escribe con la
letra u ( mu ) y se puede medir experimentalmente. No es siempre
igual, ya que como la electronegatividad de los atomos cambia, tam-
bién cambia el " cudnto tiempo " pasan los electrones sobre cada
atomo, por lo que la intensidad de los dipolos no va a ser la misma.

Cuando una molécula tiene momento dipolar se dice que esa molécula
es polar. Cuando no, se dice que es no polar. Veamos un ejemplo aho-
ra de una molécula que no polar. El oxigeno, Oz, que respiramos todos
los dias es una molécula formada por dos dtomos de oxigeno. Si te
fijds en la tabla de electronegatividades, vas a ver que este elemen-
to es uno de los mds electronegativos, o sea, uno de los que atrae
mds a los electrones. Pero fijate que en este caso los dos dtomos son
iguales (y... son dos atomos de oxigeno ), por lo que ambos van a
atraer con la misma fuerza a los electrones. Sobre esta molécula,
entonces, no se generan dipolos. Entonces no tiene momento dipolar

y es no polar.
| p=0
0=0

Veamos un ejemplo un poco mds complicado. El didxido de carbono
( CO; ) es una molécula formada por dos dtomos de oxigeno unidos
covalentemente, cada uno por una union doble, a un dtomo de carbo-
no. El oxigeno es mds electronegativo que el carbono, por lo que el
enlace presentard momento dipolar. Pero si te fijds en la geometria
molecular de esta molécula, vas a ver que es lineal...
u=0
— —Fr
o c
p T e
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Lo que pasa es que como ambos oxigenos atraen por igual a los elec-
trones y estdn sobre un mismo eje, los momentos dipolares se cance-
lan: no se genera una densidad de carga sobre ningln atomo. Por lo
tanto, el CO; no es polar. Si lo entendés mejor, en este caso podés
pensar que las flechitas de igual direccion pero sentido opuesto se
cancelan entre si, haciendo que no haya momento dipolar.

Es importante que veas, entonces, que una molécula puede ser
no polar aunque los enlaces entre los dtomos sean polares

Veamos un ejemplo mds. Voy a hacer todos los pasos que tenés que
hacer vos para fijarte si el agua es o no polar. En la molécula de agua
( H20 ), cada enlace O - H presenta momento dipolar, ya que el oxi-
geno es mucho mds electronegativo que el hidrégeno...

—
H—O
Veamos ahora la estructura de Lewis del agua...
H . ﬂ - 0 H

Y en base a ella, veamos como es la geometria de la molécula. Vemos
que alrededor del oxigeno hay 4 pares de electrones libres. Por lo
tanto, la geometria electrénica serd tetraédrica. ¢ Y la geometria
molecular ? Y, sélo hay dos dtomos unidos al oxigeno, por lo que la
geometria molecular del agua es angular.

Ahora estamos listos para ver si la molécula es o no polar. Tenemos
dos enlaces polarizados... pero ¢ es igual este caso al del CO,? V...
las geometrias de las moléculas no son iguales... En el caso del dioxi-
do de carbono los momentos dipolares se cancelaban porque la molé-
cula era lineal, pero en el agua no ocurre eso. Las flechas no apuntan
en la misma direccidn con distinto sentido. Entonces el agua es polar.
La flecha gorda representa al momento dipolar que posee la molécula
y como en este caso hay momento dipolar ( ya que la molécula es po-
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lar ) se pone " mu distinto de cero ". En este otro dibujo podemos
ver cémo son las densidades de carga en el caso del agua...

T u#o0 )

VORN
H H J’ I

Entonces, para ver si una molécula es polar o no tenés que fijarte si
las electronegatividades de los dtomos son distintas. Ademds tenés
que hacer la geometria molecular ( para la que también tenés que
hacer la estructura de Lewis ). Sé que suena a mucho, pero te vas a

dar cuenta que con solo un poquito de prdctica después de hacerlo un
par de veces ya hacés el " click " y te das cuenta al toque.

Existen otros casos de moléculas como el CCl4 que presentan geome-
tria molecular tetraédrica. El enlace C - Cl esta polarizado ( ya que
las electronegatividades del C y del Cl son diferentes). Pero como
los 4 enlaces son iguales, se cancelan haciendo que la molécula no
tenga momento dipolar. Distinto seria un caso en el que el carbono
central estd unido a 3 dtomos de cloro y a uno de hidrégeno. Los 4
enlaces estdn polarizados pero en este caso no se compensan en el
espacio, porque el enlace C - H tiene un momento dipolar menor que
los enlaces C - Cl. Esta molécula es polar.

Veamos alqunos ejemplos

Indicar cual/es de las siguientes sustancias moleculares
son polares:

CH,, H,0, H,S, PCl3, SOs..

Analicemos cada una por separado.

1) Metano, CH4. El C tiene 4 electrones de valenciay el H uno. Se
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unen por medio de uniones covalentes simples. Alrededor del C que-
dan 4 pares electroénicos, todos compartidos. Entonces esta molécula
tiene una G.M. tetraédrica. Como se trata de una molécula simétrica
con todos sus enlaces iguales ( todos los enlaces tienen la misma po-
laridad ), los momentos dipolares se cancelan, da como resultado un
momento dipolar igual a cero, entonces se trata de una molécula NO
POLAR.

Q
109,56 H

F
C -
H

2) Agua, H;O. El O tiene 6 pares electrdnicos de valencia; esta uni-
do a cada H por un enlace covalente simple. Alrededor del O hay 4
pares electrdnicos, 2 de ellos estdn libres. La 6.M. es angular ( angu-
lo menor a 109,5° ). Los momentos dipolares de los enlaces no se
anulan por lo que p = 0. Entonces esta molécula es POLAR.

'li
Q...
i
H /
" H
¢ 1009 5°

3) Acido sulfhidrico, H.S. El azufre tiene 6 electrones de valencia;
estd unido a cada H por un enlace covalente simple. Alrededor del S
hay 4 pares electrénicos, 2 de los cuales estdn libres. La 6.M. es an-
gular ( dngulo menor a 109,5° ). Los momentos dipolares de los enla-
ces no se anulan por lo que p = 0. Entonces esta molécula es POLAR.
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4) Cloruro de fosforo, PCls. El fosforo tiene valencia 5y el cloro 1.
La molécula tiene 3 uniones covalentes simples. El P estd rodeado
por 4 pares electronicos de valencia; 1 esta libre. Su 6.M. es pirami-
dal ( dngulo menor a 109,5° ). Los momentos dipolares de los enlaces
no se compensan en el espacio ( esta es la manera linda de decirlo).
Entonces, como esta molécula presenta un momento dipolar distinto
de cero entonces es POLAR.

i p
CI f"ij"l.'ll CI

' Cl
1085 ©

5) Trioxido de azufre, SOs. El azufre con sus 6 electrones exter-
nos necesita 2 para completar el octeto; a su vez el oxigeno también
necesita dos. La forma de que ambos elementos logren esto es que
un O se enlace con una unién covalente doble y los otros dos con una
unién covalente dativa. Alrededor del S quedan 3 pares electrénicos
de valencia ( en verdad quedan 4 pero el enlace doble lo considera-
mos como simple ). No quedan pares electrénicos libres. La G.M. es
plana triangular. Como todos los enlaces son igualmente polares y la
molécula es simétrica, los momentos dipolares se compensan en el
espacio, entonces la molécula es NO POLAR.

o

,'_:,‘) 120°
Cl/ \El

Entonces, la respuesta al ejercicio va a ser: H,O, H,S y PCl;.
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FUERZAS INTERMOLECULARES

Son las fuerzas responsables de la atraccion entre las distintas
moléculas. Son muy importantes porque gracias a ellas existen los
distintos estados de agregacion de la materia. Ademds, determinan
propiedades de las distintas sustancias, como la solubilidad de un
compuesto en un solvente, el punto de fusion y el punto de ebulli-
cion. Intuitivamente te podés dar cuenta que mientras mds intensas
sean estas fuerzas, mayores van a ser estas temperaturas...

¢ Por qué pasa esto ? Imaginate una olla con agua en estado liquido.
Lo que hace que las moléculas del agua se mantengan unidas son sus
fuerzas intermoleculares. Si encendemos la hornalla le vamos a es-
tar entregando energia en forma de calor. Esta energia " rompe " las
uniones entre las moléculas de agua haciendo que ya no quieran estar
mds juntas ( al dar calor, aumenta la energia cinéticay las moléculas
se mueven mds ). Por eso, cuando calentamos agua se forma vapor.
Acordate que en los gases casi ho hay interacciones entre las molé-
culas. Vamos a ver que existen distintos tipos de fuerzas intermole-
culares.

TIPOS DE FUERZAS INTERMOLECULARES

Fuerzas de London ( o de dipolo transitorio o de dispersion )

Estas fuerzas se generan por desplazamientos transitorios de la nu-
be electrdnica de una molécula. ¢ Qué quiere decir esto ? Podemos
representar a una molécula a partir de su nube electrdnica como al-
guno de los dibujitos que vimos antes. Veamos por ejemplo al cloro
molecular ( Cl, ). Si te fijds, esta molécula no es polar, ya que ambos
atomos son igualmente electronegativos y atraen a los electrones de
la misma manera. Pero vos tenés que pensar que los electrones en
una molécula no estdn quietos, si no que se mueven todo el tiempo.
Imaginate que en un instante sobre un cloro hay mds electrones que
sobre el otro. Durante ese pequefiisimo momento, el cloro con elec-
trones de mds va a tener una ligera carga negativa y el cloro sin esos
electrones va a tener una ligera carga positiva. Pero no te confun-
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das: no quiero decir que se estdn formando densidades de carga he-
ta, como si pasa en el HF. Sélo que transitoriamente se desplazé la
nube electrénica de la molécula. Este dipolo transitorio que se for-
ma en la molécula es " contagioso ", ya que si el Cl, se acerca a otro
Clz por el lado en el que se habia formado un dipolo transitorio posi-
tiva, sobre el otro cloro se va a formar un dipolo transitorio negati-
vo, por esto también se las llama fuerzas de dipolo inducido. ¢ Y qué
pasa ? Como las distintas cargas se atraen, van a quedar " pegaditos"

Es importante que veas que esto es algo que pasa MUY rdpidamente
y no es que vos vas a poder ver o medir que de un lado de la molécula
hay carga positiva o negativa. Estas fuerzas, las llamadas fuerzas de
London estdn presentes en TODAS las moléculas, Siempre, y pasan
porque hay momentos en que las densidades de carga ho estdn dis-
tribuidas de forma pareja y eso genera un dipolo transitorio.
Ademds, cuanto mds grande sea la molécula ( mayor Mr, en otras pa-
labras, cuantos mds electrones tenga ), y por ende mds grande sea la
nube electrénica, mds fdcil serd que se forme este dipolo transitorio
y por lo tanto mayores serdn las fuerzas de atraccién de estas mo-
|éculas entre si. Entonces, si tengo una molécula formada por 10
carbonos juntos mds los hidrégenos que se puedan poner, esta molé-

cula tendrd mayores fuerzas de London que otra como el etano que
tiene solamente dos carbonos juntos con sus hidrégenos.

Fuerzas dipolo-dipolo ( o de dipolo permanente )

Es la fuerza que actia en compuestos con moléculas polares. Un ex-
tremo con densidad de carga de una de las moléculas atrae a la par-
te de otra molécula con densidad de carga opuesta. Un ejemplo de
este tipo es el dcido clorhidrico ( HCI ).

C]-+ B Cl-+

+—

Cuanto mds polar sea la molécula, mayores seran estas fuerzas.
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Al ser permanentemente polares, estas fuerzas resultan ser mayo-
res que las de London. Pero si el compuesto no polar ( que sélo posee
fuerzas de London ) tiene moléculas muy grandes ( se las considera
muy grandes cuando su Mr es 30 unidades mayor al Mr de las molé-
culas del compuesto polar ) entonces su fuerza intermolecular serd
mayor que las del compuesto polar.

Puente hidrogeno

Es la fuerza intermolecular mds intensa. d

Se da cuando un dtomo de fluor, nitrogeno ©

u oxigeno ( que son muy electronegativos ) gho A
se une a un dtomo de hidrégeno ( muy poco o
electronegativo ). En realidad son un caso j J*

particular de dipolos permanentes, pero 3 d* g-
como los dipolos que se forman son TAN

intensos, se los estudia como un caso

aparte. Mird el ejemplo del agua... d*

Resumiendo. Siempre que te pregunten sobre las interacciones de
una molécula, vos si o si vas a tener fuerzas de London. Si la molé-
cula es polar, ademds vas a tener fuerzas dipolo - dipolo. Y si ade-
mds la molécula tiene un enlace formado por un hidrégeno unido a un
hitrégeno, oxigeno o fluor, vas a tener puente de hidrdgeno. Por
ejemplo, en el dcido fluorhidrico ( HF ) tenés fuerzas de London, di-
polo - dipolo y puente de hidrdogeno. En el mondxido de carbono (CO)
como es polar, vas a tener tanto fuerzas de London como dipolo - di-
polo. Y en el Oz, como no es polar, vas a tener solamente fuerzas de
London...

¢ Se entiende ? Lo que tiene este tema es que para saberlo bien te-
nés que saber hacer estructuras de Lewis para hacer las geometrias
moleculares, y en base a ellas fijarte si la molécula es o no polar... es
un tema muy integrador que les encanta fomar, porque si lo hacés
bien quiere decir que lo demds lo entendiste. Hay que practicar, no
hay otra.
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Otro tipo de fuerza

Fuerzas electrostdticas ( o coulombicas )

Estas fuerzas no son " intermoleculares " sino que es la que mantie-
ne unidos a los iones de un compuesto iénico (en vez de moléculas se
forman redes cristalinas), como el NaCl ( cloruro de sodio o la sal
que le ponés al bife ); se generan porque los iones con carga de signo
opuesto se atraen. Ojo, en ese caso ho tienen " densidades de carga"
si ho que tienen carga neta. Estas atracciones son muy fuertes. Por
eso los compuestos idnicos tienen elevados puntos de fusiény de
ebullicion ( superan a las fuerzas intermoleculares): hacer que un sé-
lido iénico como la sal se " evapore " implica tener que romper esos
enlaces.

A continuacion te muestro un cuadro con las propiedades fisicas de
los distintos tipos de sustancias.

Sustancias idnicas Sustancias covalentes

Estado de agre-
gacion a tempe-
ratura y presion

Sélido ( excepto el mer-
curio, que es un caso | Sélido, liquido o gaseoso

ambientes particular )
Punto de fu-
sion/Punto de Muy alto Bajo
ebullicion
Si son polares, en sol-
Solubilidad En solventes polares ventes polares. Si son

no polares, en solventes
no polares.

Buenos conductores en
Conductibilidad | solucion o fundidos (hay Malos conductores
cargas en movimiento)

Veamos qué es cada propiedad:

Punto de fusion: temperatura a la que una sustancia pasa del estado
solido a liquido.
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Punto de ebullicion: temperatura a la que una sustancia pasa del es-
tado liquido al gaseoso. Para que ambos cambios de estado ocurran
es necesario vencer las fuerzas que unen a las moléculas. Cuanto mds
intensas sean estas fuerzas mds calor habrd que entregarle a la sus-
tancia para que sus moléculas se separen, por lo que tendrd mayores
puntos de fusion y de ebullicion.

Solubilidad: es la capacidad de una sustancia ( soluto ) de distribuir-
se entre las moléculas de otra ( solvente ). Las sustancias polares
son solubles en solventes polares ( ejemplo: agua ), y las sustancias
no polares son solubles en solventes no polares. Esto pasa porque las
moléculas de las sustancias polares pueden interactuar con otras
moléculas polares, como las del solvente polar ( agua ).

Si vos llends hasta la mitad un vaso con agua ( polar ) y después le
tirds un chorro de aceite ( no polar ) estos dos no se van a mezclar,
si no que se van a formar dos fases. ¢ Por qué pasa esto ? ¢ Es que lo
polar repele a lo no polar y viceversa ?

Rta: NO. No es que se repelan, si no que las moléculas polares del
agua van a " preferir " estar entre si, y las moléculas no polares del
aceite van a preferir estar entre ellas. Entonces, en lo que respecta
a la solubilidad de dos sustancias, van a ser solubles si tienen inter-
acciones moleculares parecidas y van a ser insolubles si sus fuerzas
intermoleculares son muy distintas.

Conductibilidad: es la propiedad que determina si por una sustancia
puede haber movilidad de electrones ( corriente eléctrica ). Si pue-
de haberla, se dice que la sustancia es conductora. Las sustancias
ionicas son buenos conductores en solucion porque se disocian en io-
nes ( particulas con carga ), y fundidos porque las cargas tienen ma-
yor movilidad ( en el sélido estdn prdcticamente quietas ).
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Problema 1

GEOMETRIA MOLECULAR

Dadas las sustancias LiBr ( P.E: 1265 °C ), HF (
P.E: 19,6°C )y HBr ( P.E: - 67,0°C), explicar a qué
se deben las diferencias en sus puntos de ebullicion.
Justificar. ( P.E. quiere decir Punto de ebullicion)

Solucion

Esta propiedad esta relacionada con el tipo de interacciones inter-
moleculares que estan presentes en las sustancias al estado liquido.
Lo que tenemos que hacer para responder este tipo ejercicio es ana-
lizar las fuerzas intermoleculares que existen entre las moléculas de
los compuestos dados; para esto también debemos analizar, entre
otras cosas, la 6.M. de cada una para saber si son o no polares, y co-
nocer sus Mr. Para poder hacer una comparacién mads clara te con-
viene escribir cada sustancia en una columna.

LiBr (bromuro de litio)
Mr = 87

Unidn idnica
+ LN B
{ Li } [:Br--}

Fuerzas couldmbicas

P.E: 1265 °C

HF (acido fluorhidrico)
Mr = 20
Unidn covalente

F—H

G.M. lineal
Polar

Fuerzas de London
Fuerzas dipolo-dipolo
Puente hidrogeno

P.E: 19,6 °C

HBr (acido bromhidrico)
Mr = 81
Unidn covalente

Br—H

G.M. lineal
Polar

Fuerzas de London
Fuerzas dipolo-dipolo

PE: -67,0°C

Ahora que ya escribimos las caracteristicas de cada compuesto, te-
nemos las herramientas suficientes para justificar la diferencia en

sus puntos de ebullicidn.

De las tres sustancias, una es idnica y las otras dos covalentes. En
la idnica ( el LiBr ) estdn presentes las fuerzas coulombicas que son
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mucho mds intensas que las que puede haber en una sustancia mole-
cular. Entonces va a presentar el punto de ebullicion mds alto de los
tres (1.265 °C).

Tanto el HF y el HBr tienen fuerzas de London ( porque toda molécu-
la las tiene )y dipolo-dipolo ( porque son moléculas polares ). Como el
HBr es una molécula mucho mds grande que HF, su fuerza de London
van a ser mayores, ho obstante presenta el punto de ebullicion mds
bajo. Esto se debe a que en el HF hay presentes otras fuerzas in-
termoleculares, las fuerzas de puente hidrdgeno, que son mds inten-
sas que las de London, superando a las que estdan presentes en el
HBr. Entonces el HF tiene un punto de ebullicién (19,6 °C) mas alto
que el del HBr (- 67,0 °C).

Problema 2

Dadas las siguientes sustancias: CO2, CI20, CaCl2

a) Escribir la estructura de Lewis de Cl20

b) Indicar su geometria molecular y angulo de enlace.

c) Ordenar las sustancias segun puntos de ebullicion de-
crecientes. Justificar.

d) Indicar si la solubilidad del CaCl2 en un solvente po-
lar es mayor/igual/menor que en un solvente no polar.

e) Indicar en cual de las sustancias moleculares se espera
gue haya mayor interaccion entre sus moléculas.

Solucidn

a) Te dejo el dibujo a vos ( ése va a ser la respuesta ! ). El O tiene

6 electrones de valencia, necesita 2 para completar el octeto. El Cl
tiene 7 electrones externos, necesita 1 para completar el octeto.

Entonces, la molécula va a tener 2 enlaces covalente simples.

b) 6.M. angular. Angulo < 109,5°. Podés hacer un dibujito de la
molécula para verlo mds fdcilmente.

c) CaCl;, Cl,0, CO,. La primera es una sustancia idnica ( fuerzas
electrostdticas ). La segunda es polar ( fuerzas de London + dipolo -
dipolo ) y la dltima es no polar ( sélo tiene fuerzas de London).
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d) mayor. Es porque es un compuesto iénico. Acordate que los
compuestos idnicos son solubles en solventes y se disocian en iones:
Ca® +2Cl".

e) Cl,O ( si pudiste hacer el punto c ) este sale en seguida | Tené
cuidado, el enunciado dice "sustancias moleculares". Acordate que los
compuestos ionicos NO FORMAN MOLECULAS ( ho quiero decirtelo
gritando, pero es importante... ).

Problema 3

6) Predice v justifica mediante TRePEV la geometria molecular ;-,:_1:] angulo de |
enlace de la sustancia OF;.

7) Ordena de menor a mayor los puntos de ebullicidn de las siguientes
sustancias: a) NHy; b)CHy ¢)LiH d) H;

Solucidn

6) La molécula OF; estd formada por un dtomo del elemento oxigeno
y dos dtomos del elemento fldor.

C.E. O: 1s? 2s? 2p* = C.E.E O: 25° 2p*. Tiene 6 e externos.

C.E. F: 1s® 2s* 2p° = C.E.E. F: 25° 2p°. Tiene 7 e externos.

Hallemos su estructura de Lewis:

LR ‘ﬂ a8
L J
%
« F 2 *r.
& N
xx- *°

Geometria electrdnica: El oxigeno estd rodeado por cuatro pares de
electrones.

- Dos pares electrénicos compartidos
- Dos pares de electrones sin compartir
Geometria electrdnica: tetraédrica

Permite ubicar a los cuatro pares de electrones lo mds lejos posible.

Geometria molecular: El oxigeno tiene dos pares de electrones li-
bres. Por lo tanto, la geometria molecular no es la misma que la elec-
tronica.
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Geometria molecular: angular

Anqgulo de enlace: menor a 109 5°

— El OF; tiene geometria electrdnica tetraédrica, geometria
molecular angular de enlace menor a 109,5°.

7) Debemos ordenar de menor a mayor los puntos de ebullicién de
los siguientes compuestos: a) NHs ; b) CHs4 ; ¢) LiH; d) H>

El amoniaco, NHj3, esta molécula posee geometria molecular piramidal
y presenta p z 0. Las fuerzas intfermoleculares en este caso se deben
a dipolos permanentes, dipolo-dipolo y fuerzas de London. Es por es-
to que el punto de ebullicién serd mayor que el de las otras sustan-
cias que solo presentan fuerzas de London.

El metano, CH., es una sustancia no polar ( p = 0). Las fuerzas que
unen a las moléculas en el estado liquido son débiles y se deben a di-
polos transitorios = fuerzas de London

La molécula de hidrégeno, H;, es una sustancia no polar (u=0) =
fuerzas de London. La diferencia entre estas dos ultima moléculas
estd en el peso molecular, como el peso molecular del CH4 es mayor
entonces su Peb serd mayor.

El hidruro de litio, LiH, es un compuesto idnico, por lo cual presenta
alto punto de ebullicidn, ya que se requerird mucha energia para ven-
cer las fuerzas electrostdticas. Finalmente ordenamos:

Peb H, < Peb CH4< Peb NHs < Peb LiH

Problema 4

6) Predice v justifica mediante TRePEYV la geometria molecular y los dngulos
de enlace de la sustancia NFs.

7) Ordena de menor a mayor los puntos de ebullicidn de las siguientes
sustancias; a) SiH; b)H:S ¢) CH;y d) Ll

g
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Solucién
6) Predecir y justificar la geometria molecular y dngulos de enlace
de la sustancia NF;
La molécula NF3 estd formada por un atomo del elemento nitrégeno y
tres dtomos del elemento fldor. La C.E. del nitrégeno es 1s* 2s° 2p°.
Entonces, su C.E.E. es 2s° 2p°. Tiene 5 e externos. La C.E. del fldor
es 1s® 2s® 2p°. Entonces, su C.E.E. es 2s” 2p°. Tiene 7 ¢ externos.

Hallemos su estructura de Lewis:

X

*

- ah
-
L]

i"!""|'
2

- 4
»

L
-

Vemos en su estructura de Lewis que el atomo central es el nitrdoge-
no y que se une por uniones covalentes simples a los dtomos de fldor.

Geometria electrdnica: El nitrdégeno tiene cuatro pares de electro-
nes. Tres de los cuatro son pares electrénicos compartidos y uno es
un par de electrones que estd sin compartir.

Geometria electronica: tetraédrica

Permite ubicar a los cuatro pares de electrones lo mds lejos posible.

Geometria molecular: El nitrégeno tiene un par de electrones libres.
Por lo tanto, la geometria molecular no es la misma que la electronica.

= -

) Geometria molecular:
o Piramidal

Angulo de enlace: es el dngulo que forman un fldor, el nitrégeno y
otro fldor. Como estos tres dtomos estdn formando un dngulo (pro-
veniente de la geometria electrénica tetraédrica), el dngulo de enla-
ce deberia ser de 109,5°. Sin embargo, la tercera regla de TRePEV
dice que los pares de electrones libres ocupan mds espacio que los
pares de electrones compartidos. El nitrogeno posee un par de elec-
trones libres. Por lo tanto, el angulo de enlace queda ligeramente me-
nor a 109,5°.
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— El NF3; tiene geometria electronica tetraédrica, geometria
molecular piramidal y dngulo de enlace menor a 109,5°.

7) Los compuestos: a) SiHs ; b) H,S ; ¢) CHa4; d) LiCl. Debemos orde-
narlos segln punto de ebullicién creciente.

El silano, SiH4, es una sustancia no polar (= 0 ). Las fuerzas que
unen a las moléculas en el estado liquido son débiles y se deben a di-
polos transitorios = fuerzas de London

El metano, CH., es una sustancia no polar (u=0). Las fuerzas que unen
a las moléculas en el estado liquido son débiles y se deben a dipolos
transitorios = fuerzas de London

La estructura de Lewis es idéntica para los dos. Ambas moléculas po-
seen geometria tetraédrica.

Con lo cual a medida que aumente la Mr de la sustancia, aumentara su
punto de ebullicidn.

Peb CH4 < Peb SiH4

El sulfuro de hidrégeno, SH,, esta molécula posee geometria angular
y presenta p # 0. Las fuerzas intfermoleculares en este caso se deben
a dipolos permanentes y dipolos transitorios. Las fuerzas intermole-
culares son dipolo-dipolo y fuerzas de London. Es por esto que el
punto de ebullicion serd mayor que el de las otras sustancias que solo
presentan fuerzas de London.

Peb CH4 < Peb SiH4< Peb SH.

El cloruro de litio, LiCl, es un compuesto idnico, por lo cual presenta
alto punto de ebullicion, ya que se requerird mucha energia para ven-
cer las fuerzas electrostaticas. Finalmente ordenamos:

Peb CH4 < Peb SiH4< Peb SH, < Peb LiCl

Fin geometria molecular - fuerzas intermoleculares
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GASES IDEALES

Antes de empezar con esto estd bueno volver a preguntarse... ¢ Qué
es eso que mantiene juntas a las moléculas, dando los distintos esta-
dos de agregacién ? Como ya vimos antes, son las fuerzas intermole-
culares. En los estados sdlido y liquido estas son tan fuertes como
para hacer que todas las moléculas se encuentren juntas. En el esta-
do gaseoso estas interacciones son muy bajas y de hecho, en el mo-
delo que nosotros vemos de gases ideales, se consideran igual a cero
( 0 sea, en gases ideales no existen las interacciones entre las molé-
culas).

Algunas caracteristicas del estado gaseoso...

Una de las principales caracteristicas es que las particulas que lo
forman estdn muy separadas entre si en comparacion con los esta-
dos sélido y liquido. Por esto, en los gases, la mayor parte del volu-
men ocupado por el gas esta vacio. Pero los gases no tienen un volu-
men fijo. Un gas que esta suelto ( como el aire ) es muy dificil de ma-
nejar; por eso, para estudiarlos se los pone en recipientes cerrados.
Entonces, el gas ocupa todo el volumen del recipiente. Entonces, si
uno quiere duplicar el volumen de un gas, tiene que pasarlo a un reci-
piente el doble de grande.

Otra caracteristica es que a nivel microscépico las moléculas poseen
una alta velocidad.

El hecho de que las moléculas se muevan sin parar origina choques
entre ellas y con las paredes del recipiente en el que estdn. Esto es
lo que nosotros, a nivel macroscépico, vemos como presion. Imaginate
un recipiente en el que solo hay dos moléculas en estado gaseoso.
Intuitivamente te podés dar cuenta que la presién va a ser muy baja,
pero... ¢ por qué ?

Habiamos dicho que la presién estaba dada por los choques de las
particulas con el recipiente; estos choques ejercen una fuerza co-
ntra la pared. Entonces, si tenés solo 2 moléculas la cantidad de cho-
ques ( o seaq, la fuerza que se ejerce contra el recipiente ) va a ser
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mucho mas baja que si tenés 100.000 moléculas. Entonces, podemos
definir a la presion como...

o . F 34— Foura LA PRES(oN ES LA Fuemad
PRESWN = ‘é“m < PIVIDIDO LA SUPERFICIE
™~ SUPE RFACIE

Otra cosa que tenés que saber es que el comportamiento de los
gases cambia con la temperatura. Si un gas se calienta, aumenta

la energia cinética promedio ( que tiene que ver con la temperatura )
y hace que la velocidad de las particulas aumente, por lo que van a
haber mds choques por unidad de tiempo. ¢ Qué pasa entonces ?
Rta: Aumenta la presidn.

Los gases se pueden caracterizar mediante tres variables relevan-
tes, presion, volumen y temperatura. Y a cada una se la puede ex-
presar con varias unidades. Tené cuidado con esto porque les encan-
ta hacerte pasar de una unidad a otra y muchos errores en los par-
ciales son por estas cositas.

Unidades de presion: atm ( atmdsferas ) ; mmHg ( mm de mercurio );
torr ; Pa ( pascales) ; hPa ( hectopascales ).

Para pasar de una unidad a la otra hay un sistema de equivalencias. Lo
dnico que tenés que hacer es una regla de tres.

1 atm = 1.013 hPa = 101.300 Pa = 760 torr = 760 mm Hg

1 atm es la presidn atmosférica normal. Cuando no nos dicen cudl es
la presidn y la necesitamos para las cuentas, suponemos que es la
normal. Fijate que torr y mmHg es lo mismo. Ademads, 1 hPa = 100 Pa

Unidades de Temperatura: °C ( centigrados o Celsius ); °F ( Fahren-
heit ); K ( Kelvin)
Los grados centigrados o Celsius son los que usamos todos los dias y

los mds comodos. Pero, para hacer las cuentas, va a haber que usar
mucho los Kelvin ( los grados Fahrenheit no los vamos a ver ).




ASIMOV “111 - GASES IDEALES

¢ Escuchaste hablar alguna vez del "' O absoluto " ? Bueno, es la mi-
nima temperatura que puede haber, y equivale a - 273 °C. Justamen-
te lo que hacen los K ( ho hago propaganda politica, me refiero a los
kelvin ) es medir la temperatura desde el cero absoluto. Decir O K es
lo mismo que decir - 273 °C. ¢ Se puede hablar de una temperatura

en K que sea negativa ? Y no, porque no existe temperatura menor a
0 K.

Ojo con esto: ¢ Por qué no se pone " ° " cuando hablamos de kelvin, o

sea, por qué no se les dice " grados kelvin " ? Esto es porque estdn
medidos en base a un valor absoluto. El O K estd puesto en la minima
temperatura posible. En cambio, en grados Celsius ( °C ) se habla de
grados porque es una escala que inventd el hombre y puso el O en ba-
se al punto de congelamiento del agua. En vez del agua podria haber
elegido el alcohol etilico, el aceite, etc.

Pero, por suerte para nosotros, cuando se descubrié este nuevo sis-
tema lo Unico que se hizo fue correr la posicion del O con respecto a
grados Celsius. Un cambio de temperatura de 1 K o 1 °C es lo mismo.
Distinto es en Fahrenheit, donde 1 °C equivale a 33,8 ° F.

Entonces, para pasar de kelvin a grados centigrados y viceversa lo
dnico que hay que hacer es sumar o restar 273.

T=1t(°C) + 273 +(°C)= T - 273

1t (°C) es la temperatura medida en grados centigrados. T es la tem-
peratura medida en Kelvin.

Acordate que no existen temperaturas negativas en Kelvin.

Unidades de volumen: dm®, cm®, m3 | ml ...

Estos dos sistemas de unidades, se relacionan con:

1dm3=1litro

Después estdn los multiplos y los submdltiplos de cada uno:
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El primero es un sistema cubico: si nos movemos una unidad, multipli-
camos o dividimos por 1.000. Entonces tenemos: 1 dm® = 1.000 cm® =
0,001 m®

El segundo es un sistema lineal: cada vez que nos movemos una uni-
dad, multiplicamos por 10. Tenemos 1 litro = 1.000 ml porque nos
movimos 3 unidades.

Leyes de los Gases

Cuando los cientificos empezaron a estudiar los gases descubrieron
dos leyes que describian sus propiedades. Estas se nombran en honor
a los tipos que las descubrieron.

- Ley de Boyle-Mariotte
- Ley de Gay-Lussac

Ley de Boyle-Mariotte

Estos tipos se dieron cuenta de que si se mantiene la temperatura
constante y se comprime un gas ( se reduce el volumen ), la distancia
que tiene que recorrer una molécula para chocar con la pared del
recipiente que la contiene serd menor. Esto quiere decir que los
choques entonces serdn mds frecuentes y la presién aumentard. Esta
proporcionalidad entre volumen y presién ( a temp. constante ) se
puede escribir como...

P.V=cte

Se dice que es una proporcionalidad inversa, ya que para que uno sea
mads grande el otro tiene que ser mds chiquito. Si representamos en
un grafico la presion en funcion del volumen obtenemos lo siguiente...

A

ESTE GRAFICO
TIENE LA FORMA
DE UNA HIPERBOLA

P (atm)

A

>
4

A4 ' ( litros )
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Fijate que si uno aumenta, el otro disminuye y viceversa. Utilizando
un " émbolo " podemos cambiar el volumen ocupado por el gas. Imagi-
nate que un émbolo es un inflador que tiene la punta por donde sale
el aire tapada, por lo que el aire no puede salir. Si " jalamos" del ém-
bolo hacia arriba, el volumen aumenta. Si lo apretamos hacia abajo, el
volumen disminuye. ( Jalamos, que buena palabra )

T‘ ‘ T Se baja el
émbolo H H

v —>

v

Cuando el volumen disminuye
la presion aumenta

Cuando el volumen aumenta
la presidn disminuye.

Existe una ecuacion que relaciona estos dos estados, a temperatura
constante...

Poch.: PlXVl

Los subindices o indican la presién y volumen inicial y los subindices
1 la presion y el volumen después de hacer producido el cambio.

Veamos un ejemplo...

Un globo de cumpleatfios se infla con helio, hasta alcanzar un volu-
men de 3 litros, a la presion de 760 mmHg. El globo se escapa su-
biendo hasta una altura en la que la presion es de 0,9 bares. § Qué
volumen va a tener el globo ? ( Se supone temperatura constante ).

En primer lugar tenemos que expresar la presion en las mismas uni-
dades. Siempre te tenés que fijar si estdn en la misma unidad... ya te
dije, les encanta hacerte pasar de una unidad a otra.

Personalmente no me gusta usar mmHg... tengo que escribir mucho
solo para poner la unidad y me parece fea a la vista. Asi que voy a pa-
sar usar todo en bares. De las tablas de equivalencia sabemos que
760 mmHg = 1,013 bares. Ahora podemos aplicar la ley de Boyle-
Mariotte:
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P,.V,=Py. Vs
¢ Qué datos tenemos ?

P, = 1,013 bares, V, = 3 litros , P; = 0,9 bares. Entonces...

1,013 bares x 3 litros = 0,9 bares . V;

Vi = 3.37 litros

Ley de Charles y Gay-Lussac

Lo que descubrieron estos tipos es que cuando se entrega calor a una
determinada cantidad de gas contenida en un recipiente de volumen
fijo cuyas paredes no dejan pasar el calor, por ejemplo, un buen ter-
mo ( a estos recipientes se los llama recipientes adiabaticos ) au-
menta presion del mismo. Como la temperatura aumenta, fambién au-
menta la energia cinética. A nivel microscépico, las moléculas se mue-
ven mds rdpido y chocan mds frecuentemente con las paredes del re-
cipientes, y es por esto que aumenta la presion...

P/T = cte (.a volumen fijo )

Esta proporcionalidad directa entre presion y temperatura fambién
se puede ver si analizamos el volumen y la temperatura a presion
constante...

V/T = cte (a presién fija )

Resumiendo, podemos decir que...

“El volumen de una determinada masa de gas a presién constante
es directamente proporcional a la temperatura”

"La presion de una determinada masa de gas a volumen constante
es directamente proporcional a la femperatura”

Supongamos que tengo un gas en un cilindro y lo caliento:
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QY cavienro

ESTADO
INIcIAL (1) ESTRDD 'INTERMEDID

Al calentar el gas cambian la presion, el volumen y la temperatura.
Llego a un estado final Pz, Vo y T>.

ORI )

lnH Yy e—  ESTavo v (o)
FLA- R TZ

EStavo FIvAL (2)

La ecuacién que relaciona los estados 1y 2 es la "ECUACION DE ES-
TADO DE LOS GASES IDEALES"

P1.V1 = Pz.Vz
Ty T2

Las variables P, Vy T se llaman variables de estado ( presion, volu-
men y temperatura ). P es la presion absoluta del gas. V es el volu-
men. T es la femperatura en K.

Veamos un ejemplo...

Un gas a 18 °C y 750 mm de Hg ocupa un volumen de 150 cn?’,
(, cual serd su volumen a 65 °C si se mantiene constante la presion ?

Para relacionar estos dos estados podemos plantear la ecuacién que
vimos mds arriba. Primero hagamos los cambios de unidades...

To=18°C = T,=18°C+273°C = T,=291K

Ti1=65°C = T;1=65°C+273°C = T;=338K
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Ahora reemplazamos en la ecuacion...

750 mmHg . 150 cm® = 750 mmHg . Vi
291 K 338K

Vi =174 cm?

ECUACION GENERAL DE LOS GASES IDEALES

Existe una ecuacion, casi mdgica, que relaciona las variables P, Vy T:

P.V=n.R.T

Donde P es la presion en atm, V es el volumen en litros o dm3 Tesla
temperaturaenK, " n" es el nimero de moles de gas en el sistema, y
R es una constante ( calculada experimentalmente ) llamada constan-
te universal de los gases. Ojo con las unidades. Gases es un tema fdcil
siempre y cuando no te confundas en errores pavotes.

R=0,082 atm.dm?®/ K. mol

ndmero de moles ( n ) del gas se calcula de la siguiente manera :

m . Masa Ml da5 20 gatmos . NT A
- [ MoLes
Masa. Molevls relativa

Es importante que sepas que para el modelo de gases ideales todos
los gases son iguales. Si yo pongo un mol de Oz ( g ) en un recipiente
de 1 dm®y 25 °C voy a obtener la misma presién que si pongo un mol
de H,O (g).

Tenés que recordar la ecuacién de estado para los gases ideales. Tenés
que saber manejarla bien, saber calcular el Nro. de moles y demds.

Veamos un ejemplo...

. Cuantos moles de gas hay en recipiente de volumen 2 dm’
en condiciones CNPT ?
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¢ Qué es eso de CNPT ? Son las llamadas "condiciones normales de
presion y temperatura". La temperatura en CNPT es 273 K(0°C)y
le presion es de 1 atm. Entonces cuando te dicen que averigiies algo
en CNPT, vos sabés la presién y la temperatura a la que te lo estdn
pidiendo.

Para resolver este problema, lo Gnico que tenés que hacer es reem-
plazar los valores que tenés en la ecuacion general de gases ideales...

latm.2dm®= n.0,082 atm.dm3/K.mol.273K
n = 0,089 moles de gas

Fijate que en este caso no dijimos qué gas era... perfectamente po-
driamos haber estado hablando del aire ( compuesto por muchas sus-
tancias ). Pero si te dicen qué gas es, sabiendo el nimero de moles y
el Mr podes averiguar cudl es la masa que hay en ese gas.

IMPORTANTE

Es interesante que sepas que, si bien el modelo de gases ideales es
muy Util y se aplica bien en la mayoria de los casos, no es perfecta-
mente correcto. ¢ Por qué ? Porque dijimos que este modelo no hace
distincion entre las distintas sustancias, que ho considera las fuer-
zas intermoleculares. Es cierto que las fuerzas entre las moléculas
en un gas son reducidas, pero existen distintos casos en los que in-
fluyen de manera mds significativa.

Ademds, de acuerdo a este modelo uno podria meter en un recipiente
infinitas moléculas, ya que gases ideales considera a cada particula
como un " punto " sin volumen. Pero esto no es asi: si bien las particu-
las son muy pequefias tienen un volumen y hay un limite en la cantidad
de sustancia que se puede poner en un recipiente, después del cual
los radios atémicos empiezan a tocarse. Existen otros modelos como
los de " gases no ideales " que tienen en cuenta tanto a las interac-
ciones entre las moléculas como al volumen de cada particula. Esto se
llama modelo de gases reales. Pero como es medio complicadex,

no lo voy a poner acd.
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MEZCLA DE GASES.

PRESION PARCIAL DE UN GAS:

¢ Qué pasa cudndo tenemos una mezcla de gases ? Esto lo estudié
Dalton. En una mezcla gaseosa, la presién parcial de cada gas es igual
a la presion que ejerceria si estuviera sélo en el recipiente. Fijate
que acd estds aplicando una de las hipétesis de la teoria cinética de
los Gases, estamos considerando que no existen fuerzas de
interaccion entre las particulas. Por lo tanto, podemos calcular
presiones parciales usando la ecuacién general de los gases.

P=nRT o ./ . .
P.V=n.R.T = n Pi pr:esnon parcial del gas i. .
v hi = ndmero de moles del gas i.

El aporte de un gas a la presion total serd mayor cuanto mds grande
sea la proporcidn de ese gas en esa mezcla. La presion total en el
recipiente al estar los dos gases mezclados es igual a la suma de las
presiones parciales. Esto es lo que se llama Ley de Dalton.

Si tfengo 2 gases :

_ LEY DE
PTUT&L = Py - PPG < baLten
s A

Si en un recipiente tenemos 2 gases mezclados, la presion parcial de
cada gas es igual a la presion que tendria ese gas si estuviera solo,
ocupando todo el volumen del recipiente.

Veamos un ejemplo. Suponete que en un recipiente de 3000 cm’ a 25
°C, tenemos mezclados 3 moles de N, y 5 moles de O..

Mird el dibujo:

PRESWON pabeIAL
DEL OXIGEND

=

En nuestro caso...

PTOTG' = Poz + P N,
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Calculemos primero la presién parcial del O,. Para eso, usamos la
ecuacion general de gases ideales. Pero OJO ! tenemos que convertir
a las unidades adecuadas...

3.000 cm® = 3 dm®
y 25 °C ( sumando 273 ) = 298 K
Entonces, reemplazando...

Po,.3 dm®=5mol.0,082 atm . dm*/ K . mol . 298 K
Po,= 40,7 atm

Ahora calculemos la presién parcial del N,, de la misma manera en
que lo hicimos para el O;...

Pn,.3dm?=3mol.0,082atm.dm®/ K. mol.298 K
Py, = 24,4 atm

Entonces, para averiguar la Protq podemos sumar Po, + Py,
Ptotas = 40,7 atm + 24,4 atm

Protal = 65,1 atm

Muchas veces te piden directamente que les digas cudl es la presion
parcial de determinado gas en una mezcla gaseosa y ahi tenés que
calcularla como hicimos recién. Pero fijate algo... dijimos que este
modelo no " discriminaba " entre diferentes compuestos. Asi que, si
nuestro objetivo era saber cual era la presion total en el recipiente,
podriamos haber sumado la cantidad total de moles y hacer una dnica
cuenta, sin pensar en las presiones parciales...

5 moles O; + 3 moles N, = 8 moles
Reemplazando...

Prota . 3 dm3 = 8 moles. 0,082 atm . dm®/ K. mol . 298 K

PTofal = 65,1 atm
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FRACCION MOLAR:

Supongamos que en un recipiente hay varios gases. El gas 1, gas 2,
gas 3, etc. Cada gas se encuentra con un determinado nimero de mo-
les. En total habrad un ndmero de moles nto1q que serd la suma de to-
dos. Se calcula la fraccion molar, por ejemplo, para el gas 1 de la si-
guiente manera...

;{m _ NP dbols ad gps 4 | o FRACclN
! N Je Mol Totmles MoLAR

La fraccion molar, como es un cociente de algo en moles dividido otro
algo también en moles, se cancelan, por lo que no lleva unidades.
Ademds es importante que sepas que las fracciones molares de todos
los gases que intervienen sumadas, tienen que sumar 1. Por ejemplo,
si en un recipiente tenés 3 moles de O3, 1,7 moles de F, y 4 moles de
N, la fracciéon molar de cada uno serd...

Xo, = 3 moles = 034
3 moles + 1,7 moles + 4 moles

XF, = 1,7 moles =0,2
3 moles + 1,7 moles + 4 moles

XN, = 4 moles = 0,46

3 moles + 1,7 moles + 4 moles

.Y si sumds...
034+02+046=1

Veamos qué mds podemos hacer con estas ecuaciones. Tenemos...

Pi=ni . R.T Y Ptotal = Niotal. R. T
v v

Si dividimos las dos ecuaciones tenemos

PP = niRT/V
PToTaI Ntotal RT/V

Fijate que hay varias cosas que se cancelan, entonces tenemos...
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PP = n

P‘ro‘ral Ntotal

Pero si recordds que vimos la definicién de fraccion molar ( X;),
n i/ Ntotal = Xi

PTo’ral

Reordenando, obtenemos que... P = P14 . Xi .Esto es lo mismo que
decir que la presion parcial de un gas es igual a la presién total por la
fraccién molar. Entonces, la presion parcial de una gas sera mayor
que la de otro en la misma mezcla si su fraccion molar es mayor

PP@S,, = Xy« P—m
T .
( I .
PRESION PaRciy,  FRACION PRESoM
DEL 6as 1 MotAR DEL  TOTAL

6AS 1
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GASES - EJERCICIOS DE PARCIALES

En general ellos no suelen fomar este tema solo, si no que te lo foman
mezclado con otras cosas. Por ejemplo una reaccion quimica que
libera algun producto en estado gaseoso, y después te perguntan cudl
era la presién de ese producto en un recipiente de tanto volumen,
tanta temperatura, etc, etc...

Acd te pongo algunos problemas que tomaron en parciales. Tratd de
hacerlos solo y después fijate la respuesta, asi te vas costumbrando.

Problema 1
Un recipiente rigido de 8.00 dm® contiene 3,5 moles
deF,y30¢g
de HF (g ) a 15 °C. Calcular:
a) - La presion parcial de HF ( acido fluorhidrico)
b) - La fraccion molar de F, en la mezcla

Solucién

a) para resolver esto tenemos que, nuevamente, usar la ecuacion
general de gases ideales. Pero aca te estdn dando la masa de HF y
vos querés el ndmero de moles... Y bueno... vas a la tabla y te fijas el
Mr del HF.

APHZI AI"F=19 > MF‘HF=1+19=20

Como ya sabés de capitulos anteriores, esto quiere decir que un mol
de HF pesa 20 g, o sea, que la masa molar del HF es 20 g/mol. Y
ahora, para averiguar cudntos moles son 30 g, solo fenemos que
hacer una regla de tres simple...

20gde HF — > 1 mol de moléculas de HF

30gde HF ——— > X =15 mol de moléculas de HF

Aplicando la ecuacion general de gases ideales...

Pur. 8 dm®=15mol .0,082 atm .dm® / K . mol . 288 K

PHF = 4,43 atm
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b) Para calcular la fraccién molar del F, tenemos que hacer la
siguiente cuenta...

X, = ndemoles de F?

n de moles totales

Entonces... Xg = 3,5 moles

2

3,5 moles + 1,5 mol

Xp2= 0,7

Problema 2
Se pone una cierta cantidad de NO (g ) enun
recipiente de 2 dma3, a 20 °C, siendo la presion
de 0,795 atm. Se agrega 1 g de N2 (g ) y se calienta
la mezcla a 200 °C.
Calcular la presién final del sistema.

Solucién: Para calcular la presién final utilizo la siguiente férmula:

Pr=nrRT
v
El volumen final es dato, 2 dm’, y la también la temperatura final,
200 °C es decir 473 K. Lo que tenemos que calcular es el nimero de
moles totales de la mezcla. Primero calculamos los moles de NO ( g ),
cuando la T° era igual a 20 °C...

Mo=PV=0795atm.2dm®  =0,0662 moles
RT 0,082 atm dm’ 293K
K mol

Ahora calculamos los moles de N, ( la masa molar la sacamos de la
tabla periodica y es de 28 g/mol). Entonces...

n=m= 100g .=0,0357 moles
M 28 g/mol

Por lo tanto nt = 0,0662 moles + 0,0357 moles- = 0,102 moles
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Entonces Pr= 0,102 moles x 0.082 atm dm>/ K mol x 473 K
2 dm?3

Pr= 1,98 atm

Problema 3
Un recipiente rigido de 50,0 dm3 contiene 8,00 g de
He (g )y cierta masa de CO2 (g ). Las fracciones
molares de ambos gases son iguales y la temperatura
del sistema es 0 °C. Calcular la presion del sistema.

Solucidn
Si las fracciones molares son iguales entonces los moles de He y de
CO; son iguales también, o sea, hay mitad de cada uno.

Xhe = NHe/ Nt = Xco: = neco. / Ny donde n; son los moles totales.

Moles de He=8g/ 4 % = 2 moles He, entonces también hay 2

moles de CO; Con lo que los moles totales son 4. Estamos hablando
de una mezcla de gases, voy a usar la ecuacion general del gas ideal,
despejando la presién, como sigue:

3
4mol x 0,082 &Tmxdm™ o3¢

- - K x mol -
P, = nRT/V = 5k =1,79 atm

Rta: 1,79 atm

Problema 4
Se colocan 0,0700 moles de CI2 (g ) en un recipiente
rigido de 861 cm3 que conteia 3,209 de O2(g),
siendo la temperatura final del sistema 27 °C.
Calcular la presion final de dicho sistema.

Solucion: Otra vez va a haber que usar la ecuacién general de los
gases. Pero acordate que esta ecuacion exige que las variables estén
expresadas en ciertas unidades. Que la femperatura va en kelvin
creo que ya lo sabés, pero no te olvides de pasar el volumen a dm®!

V = 861 cm®=0,861dm3
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T=27°C+273 =300 K

Ademds hay que calcular la cantidad total de moles de gas que tene-
mos en el recipiente

32 g O, — 51 mol O,

3,20g O; ——— x=0,1mol O;

Moles totales = 0,1 mol O, + 0,07 mol Cl, = 0,17 moles. Y ahora con
estos datos los reemplazamos en la ecuacidn, y despejamos la pre-
sidn, que es la presion total que soporta el recipiente ( por eso usa-
mos los moles totales)...

3
0.17 mol x 0,082 ATMXdM” 355

- - K x mol -
Py = yRT/V = 086 = 4,86 atm

Rta: 4,86 atm

Problema 5
Se colocan 0,400 molesde O2 (g )y 30,0gde CO2(qg)
en un recipiente rigido. La presion es de 0,352 atm y la
temperatura 5,00 °C. Calcular el volumen del recipiente.
Datos: R = 0,082 dm®. atm . mol™® . K ; Mr (CO, ) = 44,0

Solucidn: Primero tenemos que pasar el CO; (g ) de g a moles.
Sabiendo que el Mr es 44, calculamos...

44 g COZ — 1 mol COZ
309 CO; — x=0,682 mol CO;
Por lo tanto los moles totales nos quedan:
n: = 0,400 mol + 0,682 mol = 1,082 mol
Y en entonces reemplazamos en la ecuacién de los gases ideales...

V = n;RT/P; = 1,082 mol x 0,082 atm dm>/K mol x 278 K = 70,07 dm®
0,352 atm

Rta: 70,1 dm®

Fin de gases ideales
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SOLUCIONES

¢ Qué es una solucion ?

Es una mezcla homogénea de dos o mds sustancias. Que algo sea
homogéneo significa que si fomamos dos puntos cualesquiera del sis-
tema ( en esta caso una solucion ), vamos a ver que sus propiedades
intensivas son las mismas. Por ejemplo: podemos poner en un vaso
agua y aceite. Como ya aprendimos de chicos, en el vaso va a quedar
una capa de aceite por arriba y el agua en el fondo. Por lo tanto, las
propiedades intensivas que vamos a encontrar en la parte acuosa no
van a ser las mismas que en la parte del aceite ( la densidad del acei-
te no es la misma que la del aguaq, etc. ) Entonces decimos que nues-
tra mezcla no es homogénea. En cambio, si preparamos una chocola-
tada, no vamos a poder distinguir, luego de revolver, la leche del ca-
cao en polvo que pusimos. Por lo tanto, nuestra nueva mezcla es
homogénea, por la que la denominamos solucidn.

Solvente y soluto

Una solucion siempre estd formada por un solvente y al menos un so-
luto. El solvente es la sustancia que se encuentra en mayor medida en
la solucion. El soluto, el que se encuentra en menor medida. En nues-
tra chocolatada, la leche es el solvente y el cacao es el soluto. Si le
pusiéramos azlcar, ésta seria un segundo soluto.

Notacién: generalmente abreviamos soluto como "st", solvente como
"sv" y solucion como "sc" o "sn".

e E:{Q

So\vro
So\WenYe ‘.l SOoLUCiON \
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¢Las soluciones siempre son de un liquido con un sédlido?
Rta: NO. Por ejemplo, podemos tener una solucion de dos liquidos, de
dos gases o de dos sélidos.

SOLUCIONES SATURADAS, CONCENTRADAS Y DILUIDAS

Volvamos a la chocolatada. Si ponemos poco cacao ( el soluto ), nues-
tra solucion serd diluida. Si le agregamos un poco mds, y un poco mds,
serd concentrada. ¢ Pero qué pasa si le seguimos agregando cacao ?
Como todos sabemos, después de que nos fomemos todo el vaso va-
mos a encontrar en el fondo una pasta de cacao. Esto pasa porque en
la leche sélo se puede disolver hasta cierta cantidad de cacao. El re-
sto queda como sdlido, no disuelto, y precipita. Entonces, la chocola-
tada que nos acabamos de tomar era una solucion saturada, tenia el
mdximo de soluto disuelto (y estamos seguros de que era el maximo,
porque el resto precipité ). Ojo, esta cantidad maxima de cacao que
se puede disolver varia con la temperatura.

o

Dilos A& Concaef(OR o rucada

¢ Por qué no siempre se forman soluciones ?

Cuando ponemos el cacao en la leche, las moléculas de éste se sepa-
ran, de forma que ya no podemos identificarlo, formando una mezcla
homogénea, una solucion. Esta separacidn de las moléculas de cacao
se da porque las moléculas de la leche las atraen, y esta atraccion es
igual o mds grande que la atraccion entre las propias moléculas de
cacao.

Pero volvamos al caso del aceite y del agua. Dos moléculas de agua se
atraen mads fuertemente entre si que una molécula de agua y una de
aceite. Por lo tanto, las moléculas de agua se mantienen unidas por
una lado y las de aceite, por ofro. De esta manera, no se forma una
solucidn.
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Entonces, para predecir si una sustancia formard una solucion con
otra, fenemos que identificar qué tipo de interacciones pueden for-
marse entre las moléculas de una misma sustancia, y qué tipo entre
las de distinta sustancia.

Iones en agua

Todo idn, al tener una carga neta ( positiva o negativa ), atrae al
agua. ¢ Por qué ?

Porque el agua es una sustancia muy polar. Esto significa que en sus
moléculas los electrones no estdn dispersos de manera uniforme, por
lo que se forman sectores con carga negativa ( donde hay mds elec-
trones ) y otros con carga positiva. De esta manera, la parte positiva
de la molécula de agua rodea a los iones negativos, y la parte negati-
va, a los iones positivos.

e + M

e P
*e %%

Asi, una sal como el NaCl ( cloruro de sodio, la sal de mesa ) es solu-
ble en agua, ya que al entrar en contacto con ésta se va a disociar en
Na" y CI". Dado que se puede disociar en iones, decimos que el NaCl
es un electrolito. Una caracteristica de las soluciones de iones es
que pueden conducir la corriente eléctrica, puesto que se van despla-
zando a través del solvente.
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Concentracion

Como dijimos, las soluciones pueden tener diferentes cantidades
de soluto disuelto, o seq, pueden tener diferentes concentraciones.
Podemos expresar la concentracién de distintas maneras:

7% m/m|Porcentaje masa/masa |6ramos st cada 100 g de sc
% m/v |Porcentaje ma- Gramos st cada 100 ml de sc
sa/volumen
% v/v |Porcentaje volu- | Mililitros st cada 100 ml de
men/volumen sc
M Molaridad Moles st cada 1000 ml de sc
m Molalidad Moles st cada 1000 g de sv
ppm |Partes por millon Gramos ( o kg, 0o mg, etc.) st
cada 1.000.000 g (o kg, o
mg, etc.) de sc

Todas estas formas se pueden interconvertir si tenemos los datos
apropiados. General-mente para hacer esta conversion vamos a tener
que tener frescos en la cabeza dos conceptos:

Masa molar ( Mr ):

Cudntos gramos pesa un mol de un compuesto. Por ejemplo: ¢ Cudl

es la masa molar del O, ? Si vamos a nuestra tabla periddica vamos

a ver que la Ar del O es 16. O sea, un mol de O pesa 16 g. Pero por
cada molécula de O; hay 2 O. Por lo tanto, cada molécula pesara el
doble que una de O. Entonces, un mol de moléculas de O, pesa 2x16 g
=32q.

Densidad ( & ):

Es la masa del compuesto por unidad de volumen de ese compuesto.
Ejemplo: 8pe = 1,029/cm® ( la densidad del HCl es 1,02 g por cada
cm?).

Nota: salvo que se aclare en el problema, el volumen de un sélido en
sc es despreciable.
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Ejercicio 1
Se mezclan 2 gramos de NaCl en 5 litros de agua destilada.
a) - ¢, Cual es la concentracion de la sc expresada en % m/v ?

Rta: dijimos que % m/v significaba cudntos gramos de st tenemos
por cada 100 ml de sc. Entonces, si en 5,000 ml (=5 litros ) hay 2 g

5.000 ml s¢ ------- 29
100 ml s¢ ------- x= 0,04 g I > sc =0,04 %om/v

(Fijate que aca despreciamos el volumen del st, por lo que el volumen
de la sc es el del sv)

b. ¢Y expresado en M?

Rta: M ( molaridad ) son los moles de st por cada 1.000 ml (1 litro )
de sc. Volvemos a hacer la regla de tres simple:

5.000 ml s¢ ------- 2 gst
1.000 ml s¢c ------- x=0,4gst

Entonces hasta acd tenemos que cada 1.000ml de sc hay 0,4 g de st.
Sélo nos queda saber a cudntos moles equivalen 0,4g de st. De la ta-
bla periédica sacamos que el Mr del Cl es 35,5y el Mr del Na es 23.
Por lo tanto, el Mr del NaCl es 58,5. O sea, cada mol de NaCl pesa
58.5g. Volvemos a usar una regla de tres (en los problemas de sc, es
un cldsico):

58,5 g st------- 1 mol st
04gst-—----- x=15molesst->sc=15M

Ejercicio 2
Con 30 g de nitrato de plata ( AgNO3 ) se quiere pre-
parar una sc acuosa al 22 % m/m ( 8sc=1,08 g/ml ). a.
¢, Cuanto volumen de sc puede prepararse ?

Rta: Queremos obtener una sc con 22 g de st por cada 100 g de sc.
Si tenemos 30 g de st, ¢ cudntos gramos de sc pueden prepararse ?
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22gst ----—--- 100 g sc
30gst ----—-—-- x =136 g sc llll

El volumen mdximo que podremos preparar serd el volumen que ocu-
pen 163 g de sc:

108 gsc ------- 1 ml sc lo sacamos de la densidad
136 gsc  ------- x =126 ml sc

b. ¢ Cudl es la masa de solvente necesaria ?
Rta: Dijimos que vamos a tener 136 g de sc total, de la cual 30 g es
de st. Si masa sc = masa st + masa sv =>

Masa sv =136 g-30g =106 g sv

DILUCIONES

En la prdactica, muchas veces es necesario preparar soluciones a par-
tir de otras haciendo diluciones. Esto significa disminuir la concen-
tracion agregando sv. Un ejemplo casero es el jugo concentrado que
viene en botella. En la etigueta nos indican cudnto jugo debemos po-
her en, por ejemplo, un litro de agua. Cuando hacemos esto estamos
haciendo una dilucion ( pensa que el jugo en botella fambién es una
sc de haranja y agua ): estamos disminuyendo la concentracion de
naranja ( el st ) enla sc.

Para resolver los problemas de diluciones tenés que tener bien en
claro que los moles (y por lo tanto la masa ) siempre son constantes:
si a una sc con 1 mol de st le agrego mds sv, en la nueva sc seguira
habiendo 1 mol de st, sélo que la concentracién serd otra.

A% 7
solventre $ 1

. 60LUC SN
DiLutoA

9

. - I
50\06\6#\ dilweon
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Ejercicio:
Se tiene una primera sc de cloruro de aluminio al
10 % m/m y se la desea diluir con agua para obtener

una segunda solucion de 2 kg al 3 % m/m de dicha
sal. ¢ Quée masa de la primera sc habra que diluir ?

Rta: Primero calculamos cudnto st vamos a tener en la segunda solu-
cion, la de 2 kg al 3 % m/m. Asi, sabemos cuanto st vamos a necesitar
sacar de la lera sc de, 10 % m/m y podemos calcular cudnto de esta
sc necesitamos. Ojo: siempre conviene trabajar con las mismas uni-
dades. Acd podemos trabajar el peso en gramos o kilogramos. Como
los % m/m involucran gramos, en este problema nos conviene la pri-
mera opcion.

Sc2: 100gsc ------- 3g st
2.000 g sc------- x= 60 g st lll } lo que necesitamos
Scl 10 g st ------ 100 g sc
60 g st ------- x =600 g sc

Entonces, para hacer la dilucién vamos a tener que poner 600 g de la
primera solucién ( que posee 60 g de cloruro de aluminio ) y después
vamos a agregarle agua hasta llegar a una masa de 2.000 g. ¢ Cudnta
agua vamos a poner ? Y... 2.000 g - 600 g = 1200 g de agua.

Equivalentes

Un equivalente ( 0 masa equivalente ) es la cantidad de gramos de un
compuesto que aporta un mol de carga eléctrica. Por ejemplo, para el
Cl-, un equivalente es igual a su masa molar, ya que se necesitan 35.5
g de Cl- para tener un mol de carga ( negativa en este caso ). Por el
contrario, un equivalente de Ca® serd la mitad que su masa molar
porque por cada mol de Ca®", se tienen dos moles de carga, no uno.

Equivalente= _Masa Molar .
Carga del Ién

Entonces, teniendo el concepto de equivalente, podemos expresar
concentraciones en equivalentes por litro: Eq/L.
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Otra opcion, cuando estamos trabajando con concentraciones chiqui-
tas, es hablar de miliequivalentes ( una milésima de equivalente ) por
litro: mEq/L.

Ejercicio: Se tiene una sc de H,SO,4 0,1 M. ¢, Cual
es la concentracion en Eg/L de SO, *?

Rta: La disociacion del H,SO4en agua sera:

0,1 M significa que tengo 0,1 mol de H,SO4 por cada litro de sc.
Al disociarse, vamos a tener 0,1 mol de SO, y 0,2 moles de H".
Como el SO4~ tiene dos cargas, la masa equivalente serd:

Eq = Mrdel SO,/ 2=96qg/2
Eq = 48

Entonces, si en 1 M tenemos 48 Eq, en 0,1 M vamos a tener 4,8 Eq.
Como al trabajar en molaridad ya expresamos la concentracién el
litros, la concentracién de SO, serd 4,8 Eq/L.

SOLUCTIONES - EJERCICIOS SACADOS DE PARCIALES:

1) Una solucion del soluto X en H20 es 0,250 M;
0,916 % m/m y densidad = 1,092 g/cm®.

a. Masa molar de X.

b. Concentracién en molalidad.

c. El volumen necesario para preparar 2,00 dm3 de
otra solucién a 5,00%10 M.

Respuesta

1) a. Con la densidad calculamos que por litro hay 1,092 g de sc. En-
tonces, teniendo que la concentracion es 0,25 M, sabemos que hay
0,25 moles de X por cada 1.092 g de sc. Con la concentracion expre-
sada en % m/m podemos deducir que en 1.092 g de sc hay aproxima-
damente 10 g de X. En resumen, por litro de sc, o por cada 1.092 g de
sc hay 10 g de X, que equivalen a 0,25 moles de X. Entonces: Mr = 4
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b. De "a." obtuvimos que cada 1.092 g de sc hay 10 g de st. Entonces,
por cada 1.082 g de sv, hay 10 g, 0 0,25 moles de X. Entonces, cada
1.000 g de sv hay 0,23 moles de st, o sea: Concentracion 0,23 M

c. i Truco alternativo ! : se puede hacer razonando paso por paso,
cosa que es recomendable si no hiciste muchos problemas. Pero si ya
sos un experto, en estos casos podés usar una formulita:

Cox Vo = Cfof

( Esto se lee: la concentracion inicial por el volumen inicial es igual a
la concentracidn final por el volumen final ). Asi podés despejar el
volumen de la sc inicial: Vo= 0,4 litros

2) Se tienen dos soluciones acuosas de HNOs.
La solucion A es 50 % m/m; densidad = 1,08 g.cm™.
La solucion B es 2 M.

a. ¢, Cual es la molaridad de la solucién mas
concentrada ?

b. ¢ Cual es la % m/V de la solucién mas diluida ?

c. Indicar que masa de soluto hay que agregar a

50 cm® de la solucién mas diluida para igualar sus

concentraciones.

2) a. La solucién mds concentrada es la A: 8,64 M

b. Para la solucion B: 12,6 % m/V

c. Calculamos cudntos moles de st tenemos en 50 ml de la sc B, y

cudantos tendriamos en 50 ml de sc A. La diferencia, son lo moles

que tenemos que agregar. Esto lo sacamos teniendo en cuenta que
la masa molar del st es 63. Entonces, debemos agregar 20,9 g.

Fin soluciones
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REACCIONES QUIMICAS

Contenido del capitulo:

e ¢ Qué es una reaccion quimica ?

e Ecuaciones quimicas, conservacion de la masa, tipos de reacciones.
Cdlculos estequiométricos: reactivo limitante, pureza y rendimiento

¢ QUE ES UNA REACCION QUIMICA ?

Se trata de un proceso por el cual una o varias sustancias cambian
para formar una o mds sustancias nuevas. O sea, vamos a partir de
alguna sustancia X, que va a sufrir una transformacién y va a dar una
sustancia Y ( o varias sustancias, tipo Y, Z, A, etc ). Lo importante es
que recuerdes que estamos hablando de una transformacion: vamos a
llegar a algo distinto de lo que partimos. La o las sustancias iniciales
se llaman reactivos y las que se obtienen, productos.

Importante: siempre en una reaccion quimica los productos y los re-
activos son sustancias distintas, con caracteristicas quimicas y fisi-
cas diferentes. Un cambio de estado no es una reaccion quimica, sino
un proceso fisico.

ECUACIONES QUIMICAS: COMO REPRESENTAR LAS
REACCIONES

Para representar las reacciones quimicas vamos a usar ecuaciones
quimicas. Estas ecuaciones tienen la forma general:

REACTIVOS > PRODUCTOS

( Siempre vamos escribir los reactivos a la izquierda y los productos
a la derecha ). Vamos con algunos ejemplos de ecuaciones quimicas:

Hz + C|2 > HCI
Hidrogeno cloro cloruro de hidrégeno
Nz + Oz » NO

Nitrogeno oxigeno monéxido de nitrégeno
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Fijate una cosa: en ninguna de estas ecuaciones coincide el nimero
de dtomos de reactivos con el de productos. Por ejemplo, en la pri-
mera reaccion hay 2 dtomos de H del lado de los reactivos, y 1 solo
del lado de los productos. Esto no es correcto. Se tiene que cumplir
la ley de conservacion de la masa.

Es decir, tiene que coincidir el nimero de dtomos de reactivos y
productos para cada elemento que aparece en una reaccion quimi-
ca. Esto se debe a que la masa no puede crearse nhi destruirse, sélo
transformarse.

Cuando una ecuacion cumple con la ley de conservacion de la masa
decimos que estd balanceada. Por ejemplo, para los casos anteriores
tendriamos:

v

Hz + Clz 2 HCI

Nz + O; 2 NO

v

El nimero 2 que agregamos se denomina coeficiente estequiométrico.
Indica el nimero de moles de la sustancia que reaccionan o se obtie-
nen, y ademds marca las relaciones estequiométricas entre reactivos
y productos en la reaccién ( o sea, cudnto de hidrdgeno reacciona con
cudnto cloro para dar tanto cloruro de hidrdgeno ). Después vamos a
ver bien cémo se lee una ecuacién quimica. Por ahora podemos " tra-
ducir " las dos que escribimos, de la siguiente manera: 1) " un mol de
hidrégeno reacciona con un mol de cloro para dar dos moles de cloru-
ro de hidrégeno " la segunda te queda para vos... no te quejes porque
es re-fdcil M

En algunos casos, ademds, se suele agregar el estado de agregacion
de los reactivos y productos. Para eso se usa esta notacion: (s ) = s6-
lido, (1) = liquido, (g ) = gas, (aq ) = en solucion acuosa.

Importante: siempre que trabajes con ecuaciones quimicas
verificd primero que estén balanceadas. Si ho lo estdn, ba-
lancealas. No te preocupes, mds adelante vamos a ver cémo
se hace. Pero si hacés las cuentas en base a una ecuacion
que estd mal balanceada, te va a dar todo mal .
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TIPOS DE REACCIONES QUIMICAS

Y si, hay varios tipos de reacciones. No te asustes, solamente son un
par de nombres que hay que acordarse. No es dificil reconocerlas.
Vamos a ver:

v' Combinacion o sintesis: dos o mds sustancias se unen para dar
un solo producto. Por ejemplo:

Fe(s)+S(s) — FeS (s)

v' Descomposicion: una sola sustancia se rompe para dar varias
sustancias. Es como una sintesis pero al revés. Por ejemplo:

CaCO3(s) —> CaO (s) + COz(g).

En general, para que se produzcan las descomposiciones se necesita
mucha energia ( que se obtiene por medio de luz o calor ).

v’ Precipitacion: a veces al juntar dos soluciones obtenemos un pro-
ducto que no es soluble en agua, y precipita como un sdlido. Otro
nombre para este tipo de reacciones es de desplazamiento. Un ejem-
plo es:

AgNO:s; (aq) + NaCl (ag) — AgCl (s) | + NaNOs (aq)

(la flechita indica que ese producto precipita, o sea, se hace insolu-
ble ).

v' Combustion: se da con sustancias en presencia del oxigeno. Dan
diéxido de carbono y agua como productos, y liberan calor ( estas las
ubicds seguro: pensd en un fogon o la hornalla de la cocina). Un ejem-
plo:

CH4(g) +202(9) ——> CO2(9) + 2 H20 (9)

v' Oxidacion - reduccion:Este tipo de reacciones se producen
porque hay un intercambio de electrones entre dos sustancias o
especies que participan. Hay una especie quimica que se reduce ( su
ndmero de oxidacidn disminuye, gana electrones )y otra que se oxida
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( aumenta el valor de su ndmero de oxidacidn, pierde electrones ).
Por ejemplo:
4 Fe (S) +30; (9) — 2 Fe,0s3 (S)

El hierro de los reactivos tiene ndmero de oxidacién O, mientras
que en el compuesto tiene + 3. El O; tiene nimero de oxidacion O,
mientras que en el compuesto tiene - 2. Llamamos agente oxidante
a la sustancia o especie que se reduce ( el oxigeno ) y agente reduc-
tor a la que se oxida ( el hierro ).

v' Neutralizacion dcido - base: participan un dcido y una base y
dan como productos una sal y agua. Por ejemplo:

NaOH (aq) + HCl (ag) — NaCl (aq) + H20 (1)

BALANCEANDO LAS ECUACIONES

Ya dijimos que una ecuacién estd balanceada cuando cumple con la ley
de conservacidn de la masa. Las ecuaciones que pusimos antes eran
una pavada, y se podian balancear " a ojo ". Pero no todas son asi. De
hecho, lo mas probable es que no te tomen una tan fdcil. ¢ Entonces ?
No desesperes. Vamos a ver cémo se pueden balancear por tanteo.
Veamos un ejemplo, asi es mds facil. Queremos balancear:

Fe + HCl — FeCls + H>

En este caso cada uno de los elementos aparece en una Unica sustan-
cia tanto en productos como en reactivos. Eso simplifica las cosas.
Fijate que el hierro aparece como Fe y formando parte del FeCls. En
ambos casos hay un solo dtomo de Fe, por lo que la relaciones 1 a 1:
si pongo 2 moles de datomos de Fe en los reactivos, tengo que poner

2 moles de FeCls; para balancear. Para el hidrégeno tenemos un dtomo
de H por molécula de HCI en reactivos, y 2 atomos de H por molécula
de Hz en productos. Entonces, por cada mol de moléculas de HCI ob-
tenemos 3 mol de moléculas de H,. Hasta ahora tenemos:

Fe+ HCI — FeCl;+ 3 H>



ASIMOV -139 - REACCIONES QUIMICAS

Pero ahora tenemos que balancear el cloro. Fijate: por cada mol de
HCI que reacciona se puede formar /3 de mol de FeCls, por la canti-
dad de dtomos de cloro disponibles. Entonces, tendriamos que multi-
plicar al HCl por 3. Y al hacer eso tenemos que modificar el coefi-
ciente del H,. También tenemos que multiplicarlo por 3 ( porque el
HCl y el H; tienen un elemento en comin ). Entonces nos queda:

Fe+3HCI — FeCls+3/, H,

Como tenemos un coeficiente en forma de fraccién vamos a multipli-
car a todos los coeficientes por 2, para que nos queden todos nidme-
ros enteros. Ojo: esto no es obligatorio, pero si es mds " elegante ",
asi que conviene que lo hagas. Haciendo esto nos queda:

2Fe+6 HCl —— 2 FeCls + 3 H»

Importante: tené cuidado de multiplicar todos los coeficientes
por el mismo nimero para que se mantengan las relaciones este-
quiométricas entre los compuestos.

Por las dudas, es una buena idea revisar que los nimeros estén bien.
Si no te da, rehacé el balanceo. Hagamos un ejemplo mds, asi te que-
da bien claro el tema. Vamos a balancear la ecuacidn:

MnO; + HCI > MnCl; + Cl; + H,0O

Siempre conviene empezar a balancear los elementos que aparecen
sélo en un producto y un reactivo. Fijate: el Mn ya estd balanceado.
Hay igual cantidad de dtomos de Mn en los reactivos y los productos.
Ahora vamos a balancear el H. Hay 1 atomo en los reactivos y dos en
los productos. Entonces, tenemos que multiplicar al HCI por 2:

MHOZ + 2 HCl > MHCIZ + C|2 + Hzo

Ahora veamos el oxigeno. Hay el doble de atomos de O en los reacti-
vos que en los productos, asi que tenemos que multiplicar al H,O por

2. Pero al hacer eso se desbalancea el H, por lo que tenemos que mul-
tiplicar por 2 también al HCl para mantener el H igualado. Nos queda:
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MHOZ + 4 HCl > MHCIZ + Clz + 2 Hzo

Finalmente, nos falta el Cl, pero si miramos bien la ecuacién vemos
que ya quedd igualado.

Ejercicio: balancear las siguientes ecuaciones:

Cl) SHCIZ + H9C|2 I SHC|4 + H92C|z

b) C4H8 + O, » CO, + H,O

C) M93N2 +H,O — NH;s + MQ(OH)Z

d) F€203 + CO » Fe + CO,

Respuestas:

Cl) SnClg +2 H9C|2 —_— SnCl4 + H92C|2
b)C4H8+6Oz > 4C02+4Hzo

C) M93N2 +6 Hzo — 2 NH3 +3 MQ(OH)z
d) Fe.Os; + 3 CO » 2Fe +3 CO;

CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

Lo que nos queda por ver es como se interpretan y usan las ecuacio-
nes quimicas para hacer cdlculos. Por ejemplo, tfenemos la siguiente
ecuacion:

Zn (s) + 2 HCI (aq) » ZnCl; (aq) + H2(g)

Se lee "Un mol de Zn reacciona con 2 moles de HCI para dar 1 mol de
ZnCl; y un mol de H,". Los coeficientes siempre se refieren a mo-
les, nunca a masa.

Haciendo un pasaje de unidades podemos leer la ecuacién asi: " 6,02
x 10%° dtomos de Zn reaccionan con 1,204 x 10** moléculas de HCI
para dar 6,02 x 10 unidades de ZnCl, ( los compuestos idnicos no
forman moléculas) y 6,02 x 10 moléculas de H,".

Lo que hice fue simplemente usar que: I mol = 6,02 x 10*° unidades|.

También podemos, averiguando las masas molares ( Mr ) de cada uno,
leer la ecuacion de la siguiente manera: "65,4 g de Zn reaccionan con
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73 g de HCI para dar 136,4 g de ZnCl; y 2 g de H,". O sea: una ecua-
cién quimica da mucha informacién. Nos la da en moles pero podemos
pasarla a gramos o nimero de moléculas o volumen si fenemos gases.

Veamos dos ejemplos:
v’ Calcular la masa de CaO que se obtiene por descomposicién de
30 g de CaCOs, segun:

CaCOs(s) > CaO(s) + CO2(g)

Fijate: un mol de CaCOj3 nos da un mol de CaO por descomposicion
(esto lo sabemos por la ecuacién). Pasemos este dato a masa:

Sabemos que: M CaCOs3 = 100 g/mol M CaO = 56 g/mol. Entonces,
podemos decir que por cada 100 g de CaCO3 que se descomponen
se obtienen 56 g de CaO. Pero en nuestro ejemplo se descomponen
30 g de CaCOs. Hacemos una regla de 3 para calcular la masa de
CaO que vamos a obtener:

100 g CaCO; > 56 g CaO
30 g CaCO; > x=16,8 g CaO

Entonces, por descomposicion de 30 g de CaCOs3 se obtienen 16.8 g
de CaO.

v’ Calcular el nimero de moléculas de O, que deben reaccionar para
obtener 70 g de CO segln:

2 C (s)+ 02(9g) » 2.CO(9)

Acd nos dan el dato de un producto para calcular la cantidad de uno
de los reactivos que se necesita. Como del C no nos dicen nada, vamos
a olvidarnos de que estd, sélo vamos a calcular cudnto O; necesita-
mos. Sabemos que: M CO = 28 g/mol. Entonces podemos pasar el da-
to de masa de CO que nos dan a moles:

28 g CO > 1 mol CO
70 g CO > x = 2,5 moles CO
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Sabemos ademds que cada 2 moles de CO que se forman tiene que
reaccionar 1 mol de O,. Podemos hacer otra regla de 3 para calcular
el ndmero de moles de oxigeno necesario para obtener 2,5 moles de
CO:

2 moles CO » 1 mol O
2,5 moles CO » x=1,25 mol O,

Ahora lo dnico que nos falta es pasar ese resultado a ndmero de
moléculas:

1 mol O, » 6,02 x 10*® moléculas O
1,25 mol O, » x = 7,53 x 10> moléculas O

Entonces, se necesitan 7,53 x 1023 moléculas de O, para obtener 70
g de CO.

Existen tres factores que hay que tener en cuenta cuando se hacen
cdlculos estequiométricos, y tenés que saber manejarlos bien porque
seguro que te los foman. No te asustes, no son imposibles, es sélo
cuestion de entender un par de conceptos y practicar. Después los
problemas salen solos. Empecemos por el mds fdcil:

REACTIVO LIMITANTE Y REACTIVO EN EXCESO:

Muchas veces ( de hecho, en la mayoria de los casos ) en vez de po-
ner cantidades estequiométricas de cada reactivo ( o sea, de poner
justo lo que se necesita de cada uno segun la ecuacién ) se pone mds
de un reactivo que del otro. El reactivo del que se pone mds se llama
reactivo en exceso, y va a sobrar, o sea, parte de él no va a reaccio-
nar. El otro, el que estd " justo " se llama reactivo limitante, porque
es el que limita la cantidad de producto que se puede obtener: no se
puede conseguir mds producto que lo que determina la cantidad de
reactivo limitante. Entonces, acordate de esto:

Los cdlculos en los problemas de reacciones quimicas se hacen
siempre en base al reactivo limitante, al que hay que identificar
antes de empezar a resolver.

Vamos a ver como se trabaja con el reactivo limitante él.
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Ejemplo:

Se hacen reaccionar 2,00 moles de dioxido de manganeso con 6,00 mo-
les de acido clorhidrico, segun la ecuacion:

MnO, + 4 HCI »MnCl, + Cl, + 2 H,0

Calcular: a) la masa que sobra del reactivo en exceso; b) la masa de
agua formada; c) el volumen de cloro obtenido a 27,0 °C y 1,00 atm.

Lo primero que tfenemos que hacer es identificar al reactivo limitan-
te y el reactivo en exceso. ¢ Cdmo ? Vamos de a poco. Antes que na-
da, para poder ver cudl sobra y cudl no, necesitamos tener las canti-
dades de cada uno de los dos en la misma unidad, para poder compa-
rarlas. No importa si tenemos las dos en moles o en masa o en volu-
men ( si son gases ), lo importante es que las cantidades de los reac-
tivos estén en las mismas unidades. En este caso eso ya estd: hos dan
el nimero de moles de ambos reactivos. Veamos: de la ecuacion qui-
mica sabemos que 1 mol de MnO; reacciona con 4 moles de HCI.
Entonces, ¢ con cudnto HCl van a reaccionar 2 moles de MnO,?
Hacemos una regla de 3:

1 mol MnO, » 4 moles HCI
2,00 moles MnO: »x = 8 moles HCI

Ahora sabemos que para que reaccione todo el MnO, que tenemos
necesitamos 8 moles de HCI. Pero... no tenemos 8 moles de HCI, sino
6 | Entonces, el HCI es el reactivo limitante. ¢ Lo ves ? Para usar
todo el dioxido de manganeso disponible, necesitamos mds HCI del
que tenemos, por lo que nos va a sobrar MnO; y el dacido clorhidrico
disponible va a limitar la reaccién.

También podriamos verlo de esta manera: por cada 4 moles de HCI
que se ponen a reaccionar se necesita 1 mol de MnO,. ¢ Cudnto didxi-
do de manganeso necesitamos para 6 moles de HCl ? Hagamos una
regla de 3:

4 moles HCI » 1 mol MnO>
6,00 moles HCI » x=1,50 moles MnO;
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Mird: necesitamos menos didxido de manganeso del que tenemos, por
lo que nos va a quedar MnO; sin reaccionar cuando termine la reac-
cién. Entonces, el MnO; es el reactivo en exceso. Y fijate que ya
casi tenemos resuelto el punto a). Nos piden la masa que sobra del
reactivo en exceso. Bueno, ya sabemos que el reactivo en exceso es
el MnO.. Y sabemos que tenemos 2,00 moles y que necesitamos 1,50
moles para la reaccion. Entonces, ya sabemos que sobran 0,50 moles
de MnO.. Bueno, sdlo nos queda pasarlo a masa. ¢ Cémo ? Re-fdcil:
buscamos en la tabla las masas de cada elemento para sacar la masa
molar del diéxido de manganeso, y con ese dato hacemos una regla de
tres. Ast:

M MnO; = 86,93 g/mol, entonces, para 0,50 moles:

1 mol MnO; » 86,93 g MnO;
0,50 moles MnO; > x = 43,47 g MnO;

a) Rta: sobran 43,47 g de MnO;, el reactivo en exceso.

Vamos con el punto b). Nos piden la masa de agua formada por la
reaccién. ¢ Qué sabemos ? Que partimos de 6 moles de HCI, el reac-
tivo limitante. Entonces, como ya te dije mads arriba, siempre vamos a
hacer las cuentas en base al reactivo limitante. Miramos la ecuacion
y vemos que por cada 4 moles de HCI que reaccionan se forman 2 mo-
les de H,O. Una pavada: hacemos una regla de 3 y calculamos cudntos
moles de agua vamos a obtener a partir de la cantidad de dcido clor-
hidrico que tenemos:

4 moles HCI » 2 moles H,O
6,00 moles HCI » x = 3,00 moles H,O

Buenisimo, ya sabemos la cantidad de agua que vamos a conseguir
después de la reaccién. Ahora tenemos que pasar este valor a masa,
sabiendo que M H,O = 18 g/mol. Otra regla de 3 ( si, es una buena
idea tener re-claras las reglas de tres para este tema ):

1 mol Hzo
3,00 moles H,O

b) Rta: se obtienen 54 g de agua.

v

18 g H.0
x =54 g H,0O

v
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| Ya casi terminamos ! Vamos al dltimo punto, que nos mezcla este-
quiometria con gases. Nos piden el volumen de Cl; que vamos a obte-
ner, y nos dan el dato de temperatura y el de presion. Para eso vamos
a usar la ecuacion general de los gases ideales que ya antes :

P.V=n.R.T

Ty P son datos, R es siempre la misma ( 0,082 atm . dm*>/ K . mol ),
nos piden V. ¢ Qué nos falta ? n, el nimero de moles. Y eso lo vamos a
calcular a partir de los datos de la reaccién quimica. Nuevamente,
vamos a hacer los cdlculos en base al HCI que es el reactivo limitante
( te repito mucho esto para que te quede grabadisimo en la cabeza ).
Volvemos a mirar la ecuacién: por cada 4 moles de HC| que reaccionan
obtenemos 1 mol de Cl,. Entonces, si, ya adivinaste, i otra regla de 3 !

4 moles HCI 1 mol Cl,
6,00 moles HCI x = 1,50 moles Cl,

Listo, ya sabemos que vamos a obtener 1,5 moles de gas cloro. Ahora
sélo nos queda usar la ecuacién de los gases, que puse mds arriba. No
te olvides de pasar la temperatura de °C a kelvin. Para eso: T(K) =1
(°C) + 273. Nos da: T = 300 K. Listo, ya tenemos todos los datos, los
ponemos en la ecuacidn, hacemos la cuentay da: V.= 36,9 L (o dm’)

c) Rta: se obtienen 36,9 L de Cl, medidos a 27°C y 1,00 atm.

Vamos con un Ultimo problema de este tema:

Si el elemento X se simboliza con (@) y el elemento Y con (O) ¢cudl de
las ecuaciones que se indican a continuacion describe la reaccion re-
presentada en el esquema ?

O
a)3 X +8Y > XsVs ° 20 R O_O
b) 3 X +6 Y ——> X5Ys ° 9 %'%
)X+2Y > XY, c® >~ e
d)3IX+8Y—>3 XY, +2Y inicial > final

Con este hay que tener cuidado. Si lo queremos hacer rdpido pode-
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mos meter la pata. Primero vamos a escribir la reaccién traduciendo
tal cual lo que nos dice el esquema. Fijate que inicialmente tenemos

8 dtomos de Y y 3 de X, y que al final tenemos 3 moléculas de XY,y
2 atomos de Y. Nos quedaria:

3X+8Y —> 3 XY,+2Y

Pero mird: hay dos atomos de Y en los productos, que no sufrieron
ninguna transformacion. Y dijimos que en una reaccién quimica los
productos y los reactivos son distintos, ¢ te acordads ? Bueno, enton-
ces, la ecuacidn asi no estd bien escrita: lo que pasa es que Y es el
reactivo en exceso, por eso nos queda parte de Y al final de la reac-
cién. Entonces, lo primero que podemos decir es que para 3 dtomos
de X necesitamos sélo 6 dtomos de Y, y la ecuacion nos queda:

3X+6Y >3 XY>

Pero, tenemos un problema: esta ecuacidn no estd entre las opciones.
Si la miramos fijo podemos ver otra cosa: que todos los coeficientes
que acompafian a los reactivos y los productos son mdltiplos de 3. En-
tonces, podemos dividir todos los coeficientes por 3. Acordate que si
dividimos alguno pero no todos alteramos las relaciones entre los
compuestos. Si dividimos todos, las relaciones se mantienen. Hacien-
do esto nos queda:

X +2Y > XY

Listo, la respuesta correcta es la c). Fijate que las dos dltimas
ecuaciones que escribimos son equivalentes, representan a la misma
reaccion. Solo que en general es mds correcto dejar los menores co-
eficientes que sea posible sin tener fracciones.

Con esto terminamos la explicacion de reactivo limitante y reactivo
en exceso. Sigamos...

Pureza de los reactivos: en general, en los laboratorios o las indus-
trias los reactivos no estdn 100 % puros ( a veces ni se consiguen re-
activos con esas caracteristicas, otras veces son muy caros ). ¢ Como
que no estan 100 % puros ? Y bueno... vienen con otras cosas que no
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nos interesan, otros compuestos, etc. Entonces es necesario apren-
der a hacer cdlculos basdndonos en reactivos con purezas determi-
nadas. Bdsicamente, lo que va a pasar es que vamos a obtener menos
cantidad de productos al final de la reaccion, porque vamos a partir
de una cantidad menor de reactivo del que diga el problema inicial-
mente. Una cosa es muy importante:

Si bien la pureza afecta a la cantidad de producto que se obtie-
ne, el porcentaje de pureza se aplica siempre a los reactivos, y
nunca a los productos.

En general, cuando los problemas incluyen pureza partimos de un
material o una " muestra" que contiene cierta sustancia mds impure-
zas que vamos a considerar inertes ( es decir, que no reaccionan ).
La pureza se define como:

Pureza(P)= Msustancia , 100
mmuesh"a

La mejor manera de entender esto es con un ejercicio. Vamos a ver:

En los controles de alcoholemia la persona sopla a través de un tubo
que contiene una solucién de color naranja de dicromato de potasio
( K2€Cr,07) en medio dcido. Si el aire espirado contiene vapores de
etanol, éste se transforma en dcido acético y la solucion naranja se
convierte en verde por la formacion de Cr,(S04)s, segun la reaccion:

3 C2H5OH + 2 KzCI"zO7 +8 H2504 — 3 CH3COOH + 2 K2504
+ 2 Cr‘z(SO4)3 + 11 H,0

En una experiencia de laboratorio se hicieron reaccionar 23,0 g de
etanol con 175 g de una muestra de K,Cr,O7 (84,0 % de pureza) y un
exceso de dcido. Se pide:

a) indicar si el etanol reaccioné completamente
b) calcular el nimero de moles de agua formados
c) indicar el agente oxidante y el reductor.



ASIMOV - 148 - REACCIONES QUIMICAS

Empecemos. En el punto a) nos piden que digamos si el etanol reac-
cioné completamente. ( C;HsOH ). Traduccidn: nos preguntan si el
etanol es el reactivo limitante o el reactivo en exceso. ¢ Por qué ?
Acordate que el reactivo en exceso nunca reacciona por completo,
mientras que el limitante si lo hace. Entonces, si el etanol es el reac-
tivo limitante va a reaccionar por completo. Si es el reactivo en ex-
ceso, no. Por lo tanto, tenemos que comparar las cantidades de etanol
y de dicromato de potasio que pusimos a reaccionar: ya sabemos que
el dcido esta en exceso. Nos dan las dos cantidades en masa, asi que
lo que necesitamos es saber qué masa de etanol son los 3 moles que
aparecen en la ecuacidn, y qué masa de dicromato de potasio son los
dos moles que aparecen en la ecuacion. Para esto vamos a usar las
masas molares de los compuestos ( que siempre se consideran dato ):
M C:HsOH = 46 g/mol y M K2Cr,07 = 294 g/mol. Para pasar de moles
a gramos los datos que nos da la ecuacién tenemos que hacer dos re-
glas de 3:

1 mol C2H5OH » 46 g CzH5OH
3 moles CszOH » x =138 g9 CszOH

Ahora hacemos lo mismo para el KzCr,O7:

1 mol K>Cr,0O5
2 moles K>Cr,0O7

v

294 g KoCr,0y
x = 588 g K:Cr,07

v

Entonces, sabemos que por cada 138 g de etanol que reaccionan
se necesitan 588 g de K»Cr,0O7. Veamos cudnta masa de K.Cr,O;
se necesita para que reaccionen los 23,0 g de etanol que tenemos:

138 g C2H5OH » bH88 g chr‘zo7
23 g C2H5OH » x =98 g9 chr‘207

Sélo nos queda comparar esta masa de dicromato de potasio que cal-
culamos con la que tenemos. Pero i ojo | el KzCr,O7 no estd realmente
puro, tiene una pureza del 84,0 %. Veamos entonces cudnta masa de
K2Cr,O7 pusimos realmente a reaccionar. Para esto vamos a usar la
definicion de pureza que pusimos mds arriba:
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84,0 = masa de sustancia x 100
175 g muestra

( También podés hacer una regla de tres, fijate lo que sea mds cé-
modo para vos ). Despejamos y llegamos a que tenemos 147 g
K2Cr.O7 en total. Ahora podemos comparar la cantidad de dicromato
de potasio que necesitamos para que reaccione todo el etanol con la
que tenemos. Y como tenemos mds masa de la necesaria, llegamos a la
conclusion de que el etanol es el reactivo limitante, por lo tanto el
etanol reacciona por completo.

Terminado el punto a). Pasemos al siguiente. Nos piden que calcule-
mos el ndmero de moles de agua formados. Para eso, hacemos los cdl-
culos en base a la cantidad de etanol, porque éste es el reactivo limi-
tante, ¢ te acordds ? Pusimos a reaccionar 23,0 g de etanol, que son
0,5 moles ( no pongo la regla de 3 porque es fdcil, pero podés hacer-
la). Entonces, usemos los datos que nos da la ecuacién: cada 3 moles
de etanol obtenemos 11 moles de agua. Veamos qué pasa si ponemos a
reaccionar 0,5 moles de C,HsOH:

3 moles C,H50H » 11 moles H,0O
0,5 moles C,H50OH » x=1,83 moles H.O

La respuesta b) es: se forman 1,83 moles de agua.

El punto c) se refiere a la teoria de reacciones rédox. Tenés que
recordar esto:

El agente oxidante es que el se reduce ( disminu-
ye su nimero de oxidacion, gana electrones ) y el
agente reductor es el que se oxida ( aumenta su
nimero de oxidacion, pierde electrones )

Vamos a mirar las distintas sustancias o especies que participan de la
reaccion. El etanol ( C;HsOH ) pasa a dcido acético ( CH3COOH ) lo
podemos ver en la ecuacion pero ademds el enunciado del problema
nos lo dice. En esta transformacion el etanol gana un oxigeno, que es
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electronegativo y capta electrones. Y este O adicional se enlaza con
un C. entonces, el C pierde electrones al enlazarse con un oxigeno.
Por lo tanto, el etanol se oxida. Podemos afirmar que el etanol es
el agente reductor.

Dato: cuando una sustancia gana O, también se oxida.

¢ Y cudl es el agente oxidante ? Fijate en la ecuacion: el cromo cam-
bia su nimero de oxidacion, pasa de ser: K;Cr,O7 ( himero de oxida-
cion: +6 ) a ser Crz(S04); ( nimero de oxidacion: +3 ). Por lo tanto, el
Cr se reduce. Entonces, el K:Cr,O; es el agente oxidante, porque
se reduce.

Terminado el ejercicio, veamos el (ltimo tema que nos queda...

RENDIMIENTO DE LA REACCION:

No siempre cuando se verifica una reaccién quimica se obtiene exac-
tamente la cantidad de productos esperada: a veces, parte de los re-
activos no reacciona, o reaccionan para dar productos secundarios,
que no estadn incluidos en la reacciéon que se estd estudiando. Estas
cosas afectan el rendimiento de la reaccién. Este se define como:

Rendimiento (R) = cantidad de producto obtenida x 100
cantidad de producto calculada

La " cantidad " de producto puede expresarse en masa o en moles.
No te olvides que:

El porcentaje de rendimiento se aplica siempre a los productos y
nunca a los reactivos.

Veamos un ejemplo:

La caliza es un mineral rico en CaCOs utilizado en la elaboracién de
diversos tipos de marmoles. Por tratamiento de 50,0 g de caliza ( 80,0
% de CaCO3) con 1,00 mol de HCI se obtuvieron 5,40 g de H,O segun:

CaCO3 + 2 HCI > COz(g) + H20 + CaCl;

a) calcular el rendimiento de la reaccidn
b) calcular el volumen de diéxido de C obtenido a 32 °Cy 1,50 atm.
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Ojo: en este aparecen pureza y rendimiento, hay que tener cuidado
con las cuentas para no hacer lio. Nos dan las cantidades de reacti-
vos utilizadas. ¢ Qué podemos hacer con esto ? Determinar cudl es el
reactivo limitante y cudl el reactivo en exceso. Ya que la mayoria de
los datos estdn en gramos, pasemos todo a esa unidad. Sabemos que
M HCl = 36,5 g/mol. Y ésa es la cantidad que pusimos a reaccionar.
Ahora veamos qué masa de carbonato de calcio tenemos, usando la
definicion de pureza:

80,0 = masa de CaCO; x 100
50,0 g muestra

Haciendo la cuenta tenemos 40,0 g de CaCOs. Ademds sabemos que
M CaCOj; = 100 g/mol. Entonces veamos lo siguiente: de la ecuacidn
sabemos que cada 1 mol de CaCOj; se necesitan 2 moles de HCI. O sea
que cada 100 g de CaCO; se necesitan 73 g de HCI. ( La cuenta que
hice fue multiplicar por 2 M HCI, comprobdlo). Veamos entonces
cudnto HCI se necesita para que reaccionen 40,0 g de CaCOs:

100 g CaCO; > 73 g HCl
40,0 g CaCOs > x = 29,2 g HCI

Dado que hay mds HCI del necesario, el HCl es el reactivo en exce-
so. El reactivo limitante es el carbonato de calcio. Entonces, va-
mos a hacer los cdlculos en base a la cantidad de CaCOj; utilizada.
Conocemos la masa de agua obtenida por la reaccién. Sabemos que M
H.0 = 18 g/mol. Y sabemos que por cada mol de carbonato de calcio
que reacciona se obtiene 1 mol de agua ( para R % = 100 % ). Pasando
este dato a masa, sabemos que si el rendimiento de la reaccién es del
100 %, por cada 100 g de CaCOj3 que reaccionan se obtienen 18 g de
agua. Primero calculemos, entonces, cudnta masa de agua se obtendra
por reaccién de 40,0 g de CaCO;s si el rendimiento es del 100 %:

100 g CaCOs3 » 18 g H,O
40,0 g CaCOs; » X = 7,20 g9 H.O

En la realidad obtenemos menos agua porque el rendimiento es menor
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al 100 %. Para saber cudnto menor aplicamos la definicién de rendi-
miento que vimos antes:

Rendimiento (R) = 5,40 g H,O x 100
7,20 g Hz0

Y el resultadoes:R % = 75 %

En el punto b) nos piden el volumen que ocupa el gas obtenido. Para
conocer el volumen vamos a utilizar la ecuacion de estado de los ga-
ses ideales, y para usarla necesitamos conocer el nimero de moles de
gas obtenidas. Sabemos por la ecuacion que por cada mol de CaCO;
que reacciona se obtiene 1 mol de CO;. Primero, veamos cudntos mo-
les son 40,0 g de carbonato de calcio:

100 g CaCO; » 1 mol CaCOs
40,0 g CaCOs3 » x=0,4 moles CaCO;

Entonces, si el rendimiento fuese del 100 % obtendriamos 0,4 moles
de CO;, ¢ no ? Pero acordate de que el rendimiento no es del 100 %
sino del 75 %. Usemos nuevamente la definicion de rendimiento para
ver cudntos moles de diéxido de carbono vamos a obtener:

75 = moles_de CO, abtenidos x 100
0,4 moles de CO.

Hacemos la cuenta y nos da que vamos a obtener 0,3 moles de didxi-
do de carbono. Bueno, ahora sdlo nos queda reemplazar los datos en
la ecuacion de los gases. No te olvides de pasar la temperatura de °C
a K. Da: 305 K. Ahora si, hacemos la dltima cuenta y terminamos.

La respuesta b) es: el CO, ocupara 50 L.

Hasta acd vimos todos los temas que te pueden fomar con reacciones
quimicas. Ahora sélo nos queda ver los ejercicios de parciales...



ASIMOV -153 - REACCIONES QUIMICAS

EJERCICTIOS TOMADOS EN PARCTALES

1. Se ponen a reaccionar 102 g de una muestra de alu-
minio ( 70,0 % de pureza ) con exceso de solucion 0,300 M
de HCI. La reaccion que se produce es:

Al + HCI > AICI; + H, (g)

El rendimiento es del 85 %.

a) Calcular el volumen de H, obtenido en CNPT.

b) Indicar el nUmero de moles de HCI que se consumirian si
el rendimiento fuese del 100%

c) Indicar cual de las especies es el agente oxidante y cuél el
reductor.

d) Si se emplea HCI 0,400 M, manteniendo las demas condiciones,
indicar si la masa de sal obtenida aumenta, disminuye o no varia.

Resolucion
Lo primero que hay que hacer el balancear la ecuacién. Eso te lo dejo
para hacer vos, pero te digo que da:

2 Al + 6 HCI » 2 AlCl; + 3 Hz (g)

Ahora podemos empezar a resolver. Ojo: fijate que el enunciado dice
que se usa exceso de solucion 0,300 M de HCI. No importa el dato de
la concentracion de la solucién para resolver. Sabemos que el alumi-
nio es el reactivo limitante, y en base a la masa de éste vamos a
hacer los cdlculos. Antes que nada vamos a aplicarle el porcentaje de
pureza para saber qué masa de Al tenemos. Usemos la definicion de
pureza:

70,0 = masa de Al x 100

102 g muestra

Tenemos 71,4 g de Al puro. Pasemos el dato a moles. Sabemos que Ar
Al = 27. Sélo tenemos que resolver una regla de 3:

27 g Al » 1 mol Al
71,4 g Al » X = 2,64 moles Al

Ojo: un error que muchas veces los chicos cometen es el siguiente:
querer sacar primero los moles del reactivo y después aplicarle el
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porcentaje de pureza. Esto es incorrecto, porque no conocemos la
masa molar de las impurezas, de hecho, en la mayoria de los casos no
sabemos qué son las impurezas.

De la ecuacién sabemos que si el rendimiento es del 100 %, cada 2
moles de Al que reaccionan se obtienen 3 moles de hidrégeno. Calcu-
lemos entonces cudntos moles de hidrdgeno se obtendrian a partir
de 2,64 moles de Al, para un rendimiento del 100 % .

2 moles Al ——— 3 moles H.
2,64 moles Al ———» x=3,97 moles H-

Finalmente, aplicando la definicién de rendimiento podemos calcular
cudntos moles de hidrégeno se obtuvieron realmente:

85,0 = males de H, x 100
3,97 moles de H,

Se obtuvieron 3,37 moles de H,. Ahora vamos a usar la ecuacién de
los gases ideales. Acordate que CNPT = 1,00 atm de presiony 273 K
de temperatura. La ecuacién de los gases es:

P.V=n.R.T

Reemplazando los datos y haciendo la cuenta, ferminamos el punto a).
a) Rta: el hidrégeno producido ocupard un volumen de 75,44 L en
CNPT.

Para el segundo punto tenemos que calcular el ndmero de moles de
HCIl que se consumirian si el rendimiento fuese del 100 %. Bueno,
esto Ultimo sobre el rendimiento no importa, porque el rendimiento
nunca se aplica a reactivos, ¢ te acordads ? Entonces, no importa cudl
sea el rendimiento. Lo que queremos ver es cudnto HC| es necesario
para que reaccionen los 2,64 moles de Al que tenemos. De la ecuacidn
vemos que por cada 2 moles de Al que reaccionan se necesitan 6 mo-
les de HCI. Hagamos una regla de 3:

2 moles Al 6 moles HCI
2,64 moles Al » x = 7,92 moles HCI

b) Rta: reaccionarian 7,92 moles de HCI.

v
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En el punto ¢) tenemos que usar lo que sabemos de reacciones rédox.
Veamos: el Al estd con ndmero de oxidacidn cero, y después pasa a
ndmero de oxidacidn +3 en el AlCl;. Su nimero de oxidacion aumenta,
por lo tanto se oxida, y entonces es el agente reductor. Por otra par-
te tenemos al HCI ( el agente reductor y el oxidante siempre son re-
activos ) Ahi el H tiene n° ox = + 1 y después aparece como H,, con n°
ox = 0. Entonces, se reduce, por lo que el HCl es el agente oxidante.

c) Rta: el Al es el agente reductor y el HCl, el oxidante.

Finalmente, nos dicen que la concentracion de la solucion de dcido
clorhidrico pasa de 0,300 M a 0,400 M, es decir, se concentra mds.
No importa si no tenés idea de soluciones. Esto es mds una cuestion
de ingenio. Fijate que el enunciado dice claramente que la solucién de
HCI esta en exceso. Entonces, la cantidad de sal ( AlCl3) que puede
producirse estd limitada por la cantidad de Al disponible. Y en el
enunciado del punto d) dice que el resto de las condiciones experi-
mentales no varian. Por lo tanto, la cantidad de Aluminio disponible
para la reaccion se mantiene constante, lo que implica que no se pue-
de generar mds ni menos sal que antes.

d) Rta: la cantidad de sal que se obtiene no cambia.

2.  Se hacen reaccionar 15,0 g de una muestra de C
(80,0 % de pureza ) con 1,25 dm?® de solucién acuosa
2,00 M de NaOH y exceso de agua, segun la ecuacion:

C + 2 NaOH + H,0O » Na,CO; + 2 H, (9)

El rendimiento de la reaccion es del 85,0 %.

a) Indicar cual es el reactivo limitante

b) Calcular los gramos de sal que se obtendran

c) Calcular la presiéon que ejercera el hidrégeno obtenido si
se lo recoge a 10,0°C en un recipiente rigido de 30,0 dm?®.

d) Si se usaran 20,0 g de una muestra de C ( 60,0 % de pureza ),
manteniendo todas las demas condiciones, indicar si la masa de
sal obtenida sera mayor, igual o menor.

Resolucion
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Lo primero que nos piden es que identifiquemos al reactivo limitante.
De todas maneras, era lo primero que teniamos que hacer. Veamos:
tenemos la cantidad de C en gramos y la de hidréxido de sodio en
moles. Pasemos todo a moles. Primero tenemos que ver cudnto de los
15,0 g del material con C es efectivamente C. Para eso, aplicamos la
definicion de pureza:

80,0 = masa de C x 100
15,0 g muestra

Tenemos, entonces, 12 g de C. Y resulta que Ar C = 12. Entonces te-
nemos 1 mol de C. No pongo una regla de 3 porque sale solo. Veamos
cuanto tenemos de hidréxido, para eso tenemos que usar los conoci-
mientos de soluciones que tengas. Acordate: molaridad = moles de
soluto por litro de solucion. Hagamos otra regla de 3:

1dm3 sc » 2 moles NaOH
1,25 dm’ sc » x = 2,50 moles NaOH

Bueno, de la ecuacién sabemos que por cada mol de C que reacciona
necesitamos 2 moles de NaOH. Y tenemos 1 mol de C 'y 2,50 moles de
NaOH. Esta re-claro que el limitante es el C, ¢ no ?

a) Rta: El reactivo limitante es el carbono.

Ahora nos piden calcular la masa de carbonato de sodio que se va a
obtener. Hacemos los cdlculos en base a la cantidad de C que tene-
mos, y no nos tenemos que olvidar del rendimiento de la reaccion.
Sabemos por la ecuacién que por cada mol de C que reacciona se ob-
tiene 1 mol de Na,COs;. Como en este caso tenemos 1 mol de C reac-
cionando, vamos a obtener 1 mol de sal ( si el rendimiento fuese del
100 % ). Y sabemos que M Na,COs = 106 g/mol. Entonces, si el R %
fuese del 100 % obtendriamos 106 gramos de sal. Como tenemos un
rendimiento distinto al 100 %, tenemos que aplicar la definicion de
rendimiento para conocer la masa del sal que vamos a obtener:

85,0 = masa de Na,CO; x 100
106 g masa tedrica

b) Rta: se obtendrdn 90,1 g de sal.
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Ahora nos piden que calculemos la presion que va a ejercer el hidré-
geno obtenido a una cierta femperaturay un cierto volumen. Antes
que preocuparnos por la ecuacion de los gases tenemos que ver cudn-
to H; se obtiene por la reaccién. De la ecuacion vemos que por cada
mol de C se obtienen 2 moles de hidrégeno gaseoso. Pero esto es pa-
ra un rendimiento del 100 %. Apliquemos la definicion de R % para
ver cudnto hidrégeno se obtiene:

85,0 = males de H, x 100

2 moles calculados

Se obtienen 1,7 moles de H,. Ahora si, usamos la ecuacién de estado
de los gases ideales. Tenemos que pasar la temperatura a K: 10,0°C =
283 K. Acordate de que los dm® y los L son equivalentes. Usamos:
P.V=n.R.T], reemplazamos los valores y llegamos a la respuesta.

c) Rta: el hidrdégeno obtenido ejercerad una presion de 1,32 atm en las
condiciones del problema.

En el dltimo punto nos dicen que usamos una masa de 20,0 g de un
material de pureza 60,0 % en C, y tenemos que decir si varia o no la
cantidad de carbonato de calcio obtenida. Primero aplicamos la defi-
nicién de pureza:
60,0 = masa de C x 100
20,0 g de material

Y nos da... 12 g de C !l Como tenemos la misma masa de C que antes, y
las mismas condiciones experimentales de antes, podemos decir que:

d) Rta: la masa de sal obtenida ho varia.

Para terminar te pongo dos problemas y las respuestas. Te queda a
vos resolverlos. ¢ Te animds ?

3 - Al mezclar 105 g de NaClO, con 24,8 g de una muestra
de azufre que contiene 800 mg de impurezas inertes, se
produce la siguiente reaccion:

2 NaClO, + S » 2 NaClO; + SO, (g)
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El SO, (g) obtenido se recoge en un recipiente de 8,00
dm?® a 25,0°C y la presion resultante es de 1,17 atm.

a) Calcular el rendimiento de la reaccion

b) Indicar el porcentaje de pureza del azufre utilizado

c) Indicar cual es el agente oxidante y cudl es, en el mismo,
el elemento que cambia su nimero de oxidacion

Respuestas: a) Rendimiento = 89,38 %; b) Pureza del S = 96,77 %; c)
El agente oxidante es el perclorato de sodio, y el elemento que cam-
bia de ndmero de oxidacion es el Cl, que pasa de +7 a +5 en el clorato
de sodio.

4 - Se hacen reaccionar 1,00 L de solucion de HNO; 1,25 M con
14,0 g de una muestra de fosforo (20,0 % de impurezas inertes)
segun:

P+5H HNO3 > H3PO4 + 5 NO» (9) + H,O

a) Calcular el volumen de NO, obtenido, en CNPT

b) Calcular el nimero de moles iniciales del reactivo en exceso

c) Indicar cuél de las especies es el agente oxidante y cuél el reductor

d) Indicar si el volumen de NO, sera mayor, menor o igual si se emplea
igual volumen de solucion HNO; 1,50 M sin modificar el resto de las
condiciones.

Respuestas: como no lo aclaran, supongo R % = 100 % a) V de NO; =
2798 L # 28,0 L b) inicialmente hay 0,36 moles de P, el reactivo en
exceso; c) El agente oxidante es el HNO; y el agente reductor es el
P; d) el volumen de NO; serd mayor.

FIN REACCIONES QUIMICAS
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EQUILIBRIO QUIMICO

Consejo: antes de empezar con este fema, asegurate de tener claro
el tema de reacciones quimicas, gases y soluciones.

Equilibrio en fase gaseosa. Equilibrio dindmico

Hasta ahora nos manejamos con reacciones quimicas, hablamos de
productos y reactivos, de rendimiento, pureza, etc., y siempre consi-
deramos que las reacciones se completaban. Pero lo que pasa en rea-
lidad es que las reacciones son reversibles, aunque sea un poco.

¢ Qué quiere decir esto ? Que llega un momento en el cual los pro-
ductos empiezan a reaccionar para dar nuevamente reactivos. Esto al
principio te puede parecer rarisimo, pero después vas a ver que es
mds fdcil de lo que parece. Tomdtelo con calma, leé bien las explica-
ciones y prestd atencion a los ejercicios resueltos que puse.

Vamos a ver este tema con un ejemplo, una reaccion reversible:

N204 (9) = 2 NO: (9)

Prestd atencion: la doble flecha quiere decir que la reaccién es re-
versible. Antes usdbamos una flecha simple, porque la reaccion se
daba en una sola direccién.

El dioxido de nitrégeno ( NO; ) es un gas color marrén. El tetréxido
de dinitrégeno ( N2O4 ) es incoloro. Imaginate que inicialmente tene-
mos N>O4 en un recipiente. ¢ Qué veriamos ? De a poco, primero mds
rdpido, después mds despacio, el gas del recipiente pasaria de no te-
her color a ser marron. El color marrén iria aumentando, hasta que
llegaria un momento en el cual no pudiésemos ver mds cambios de co-
lor. En ese momento el sistema ( N.O4 - NO; ) estaria en equilibrio.

Ahora pensemos el proceso a hivel molecular: inicialmente tenemos
N2Oj4, que se disocia para dar NO.. Esto lo hace con una cierta velo-
cidad. Entonces, va aumentando la concentracién de NO; en el reci-
piente, mientras que va disminuyendo la de N,Os. Pero llega un mo-
mento en que dos moléculas de NO; se juntan para dar N;Oa,.



ASIMOV -160 - EQUILIBRIO QUIMICO

Es decir, que el producto formado empieza a reaccionar, para dar
reactivo. Las dos reacciones ( N.Os — 2 NO3, y 2 NO2; — N;O4)
tienen al principio velocidades distintas. La reaccién directa ( N2O4
— 2 NO.) tiene una velocidad mds alta, que va disminuyendo, y la
reaccién inversa (2 NO, — N.O,) tiene una velocidad mads baja, que
va aumentando. Después de un cierto tiempo ( que no nhos va a impor-
tar cudnto es ) las dos velocidades de reaccién se igualan. Y ahi de-
cimos que el sistema alcanzé el equilibrio quimico. Se dice que acd no
hay movimiento neto de reactivos a productos ni viceversa. Algo im-
portantisimo que tenés que recordar:

El equilibrio quimico es un proceso dindmico. Las dos
reacciones ( directa e inversa ) siguen ocurriendo,
pero como sus velocidades son iguales, no se observan
cambios a nivel macroscopico.

Las concentraciones que los productos y reactivos alcanzan en el
equilibrio permanecen constantes. Los casos en los que estas concen-
traciones se modifican los vamos a ver mds adelante.

Otra cosa importante: en el ejemplo partimos de N,O4, pero tranqui-
lamente podriamos partir de NO,. En ese caso empezariamos tenien-
do un gas marrdn en el recipiente, y veriamos como el color del gas
se iria aclarando, hasta que ho hubiese mds cambios, momento en el
que se alcanza el equilibrio. Lo que tenés que sacar en claro de esto
es que: el equilibrio quimico puede alcanzarse partiendo de pro-
ductos o de reactivos.

Algo que te tiene que quedar bien claro es que siempre los sistemas
evolucionan hacia un equilibrio. Lo que pasa es que hay veces que este
equilibrio esta tan desplazado hacia alguno de los dos lados que di-
rectamente se pone que va hacia ese lado. Por ejemplo, con el caso
del NO; y N;O,, pueden haber ciertas condiciones de presion y tem-
peratura en las que casi no haya nada de N;O4 y que casi todo sea
NO:. En estas condiciones si yo meto un cacho de N,O4 casi todas las
moléculas se van a convertir a NO,. El equilibrio sigue estando ( van a
seguir habiendo un par de moleculitas de N,O4 dando vueltas ), pero
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como hay tantas mds de NO; se dice que el "equilibrio estd desplaza-
do" hacia la formaciéon de este ultimo. Es por esto que en esos casos

se pone...
N204 — 2 NOz

Pero aln en estos casos, vos tenés que saber que, aunque esta muy
desplazado hacia la derecha, hay un equilibrio.

Puede ser que ahora las palabras " producto " y " reactivo " te resul-
ten mds raras, porque hablamos de reacciones reversibles, y los pro-
ductos reaccionan. Pero fijate esto: los reactivos siempre son las es-
pecies que estdn escritas a la izquierda de la reaccion y los produc-
tos son los que aparecen a la derecha.

Veamos esto en un grdfico, con este tipo de dibujitos te tenés que
familiarizar porque son un punto importante dentro de este temay
te los toman seguro. Son los graficos que representan la concentra-
cion ( molar, M ) en funcion del tiempo:

G
¢ NO]
(o]
n
C.
W [N;O.]

t t

La curva que representa la concentracion de N,O4 indica que se
parte una concentracion inicial ( C;) del reactivo. Finalmente se llega
aproximadamente a una concentracion C¢ del mismo.

La curva que representa la concentracion del producto NO; en
funcién del tiempo indica que antes de producirse la reaccion (t=0)
no hay producto. A medida que pasa el tiempo la concentracion de
NO; aumenta.

Otra caracteristica de las reacciones reversibles es que no tienen un
rendimiento del 100 %, siempre queda un poco de productos, por lo
que no se forma todo el reactivo que esperariamos.
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Veamos este ejercicio:

En un recipiente rigido y cerrado de 1,00 dm®, a 445 °C, hay
inicialmente 1,00 mol de I (g )y 1,00 mol de Hz ( g ). Luego de un
tiempo t se observa que en el recipiente hay 0,200 moles de I, (g ),
0,200 moles de H2 (g )y 1,60 moles de HI (g ).
¢ Qué pasd ? Se combinaron el I, y el H, para formar HI. La reaccién
seria ésta...

Io(g)+Hz2(g) = 2HI(g)

Si hacemos el grafico de la cantidad de moles de cada sustancia en
funcién del tiempo nos quedaria esto:

n? de
moles 4
[HI]
160 4-———————_
1,00 -
[Ha] y [T2)
20 pf------=2
0 - ’
0 . N
iempo

Fijate que la concentracidn de los reactivos ( I, e H;) va disminu-
yendo y la del producto ( HI ) va aumentando hasta un cierto tiempo
t. A partir del tiempo t el valor de la concentracion de reactivos y
productos permanece constante. El sistema alcanza el equilibrio.

¢ Y cémo graficariamos las concentraciones molares ( M ) en funcion
del tiempo ?

Primero tenemos que calcular las concentraciones molares de cada
especie de la reaccién tanto en el inicio como en el equilibrio.
Acordate de que M ( molar ) significa " cantidad de moles por cada 1
dm’ de solucién ". En este ejemplo, tenemos en 1 dm3, inicialmente
a) 1,00 mol de I, (g ), es decir, tenemos [ I, ]Ji= 1,00M, b) 1,00 mol
de H, (g ), es decir, tenemos [ H; ]= 1,00M.
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En el equilibrio: a) 0,200 mol de I, ( g ), es decir, tenemos [ I J.q=
0,200M, b) 0,200 mol de Hz (g ), es decir, tenemos [ Hz ].,= 0,200M,
y ¢) 1,60 mol de HI ( g ), es decir, tenemos [ HT J..= 1,60M.

Ahora podemos armar el grafico a partir de estos valores que
calculamos:

concentracion .
“ 1,60 [HT]
1,00
. [Hely [L:]
| >
tiempo

CONSTANTE DE EQUILIBRIO: K,

Hasta ahora vimos qué es un equilibrio quimico, que todos los siste-
mas evolucionan hasta una situacién de equilibrio, vimos que es
dindmico, y que su principal caracteristica es que las velocidades de
las reacciones inversa y directa son iguales. Ahora vamos a ver cémo
podemos cuantificar la situacién de equilibrio. Dicho de otra manera,
vamos a ver como podemos calcular las concentraciones de todas las
especies en el equilibrio, vamos a poder darnos cuenta si la reaccion
da mucha cantidad de producto o poca, etc. Para eso vamos a utilizar
una cosa que se llama " constante de equilibrio ". Suponete que tengo
una reaccion cualquiera que es reversible y que representa a un
sistema que se encuentra en equilibrio...

aA+bBt=ScC+dD

Las mindsculas representan los coeficientes estequiométricos (o
sea, cudntos moles de cada cosa reaccionaban ). Existe una constante
que relaciona todas las concentraciones de cada una de las especies.
La constante de equilibrio, K., de la reaccidn se escribe:

[CF o7
= [AF BT
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Es decir: la constante de equilibrio de una reaccion es el cociente
entre el producto de las concentraciones molares en el equilibrio

de los productos de la reaccién y el producto de las concentraciones
molares en el equilibrio de los reactivos, cada una de las concentra-
ciones elevada a los correspondientes coeficientes estequiométricos.
Esta constante varia Unicamente con la temperatura. Siempre que
tengas un sistema en equilibrio a una dada temperatura va a tener
una dada K.. Podés tener un equilibrio de gases en un tanque enorme
y otro equilibrio de los mismos gases en una latita. Si bien en el
tanque va a haber mds, las relaciones siempre van a ser las mismas y
van a estar dadas por la K..

Veamos como ejemplo la siguiente reaccidn:
2C0(g)+0:(g) = 2C02(9g)

¢ Como es la expresion de la K. ?

Y, acordate. Tenés que agarrar a los productos, elevarlos a su coefi-
ciente estequiométrico y dividirlos por el producto de los reactivos,
también elevados a sus coeficientes estequiométricos. Entonces, la
constante de equilibrio va a ser...

__[eo,f
" _[cof[o,]

Fijate que el hecho de que esté bien planteada la constante de equi-
librio depende en gran parte de que hayas balanceado bien la reac-
cion. Si estd mal balanceada, la constante te va a dar cualquier cosa.
Ojo con eso.

Hagamos algunas cuentas para aprender cémo usar esta constante.
Si nos dicen que a una dada temperatura las concentraciones de las
especies de esta reaccion en el equilibrio son...

[CO>]1=0,01M,
[CO1=0,02M
[0:]=0,04 M,
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Entonces podemos averiguar K. para esta reaccién ( a esa temp. )

K.=__ 001> =625
0,02°.0,04

La expresion de esta constante fambién te va a servir para averiguar
la concentracién de alguna de las especies en el equilibrio. Esto vaa
ser posible si conocés el valor de K. y el del resto de las especies.

Supongamos que en el ejercicio nos piden averiguar [ CO ]y nos dicen
que K. =6,25yque [CO,]1=001My[O:]=0,04 M. Entonces
reemplazamos en la en la expresion de la constante...

K.= 001®) =625
[COT 0,04

Despejamos [ CO ]:

[COF=__ 0,01°* = 0,004
0,04 .6,25

Entonces [ CO ]1=0,02 M. Y listo i Re fdcil | Esto es muy loco. Pensa
que una vez que se calcula una K. para una reaccion a una dada tem-
peratura, esta va a ser siempre la misma. Y eso significa que vos po-
dés irte al campo, al Everest, a la china o a donde seay, siempre y
cuando la temperatura sea la misma, vas a tener la misma relacion
entre reactivos y productos. O sea, una vez que averiguds la K., te-
niendo los otros datos, vas a poder predecir perfectamente la con-
centracion de ese rezagado que te falta. Es groso.

Fijate que cuanto mayor es el valor de K. mayor resulta la concentra-
cién de producto en el equilibrio. De la misma manera, cuanto menor
es K, mayor es la concentracion de reactivos en el equilibrio. Si
comparamos los valores de K. para dos reacciones a la misma tempe-
ratura, la que tenga el mayor valor resulta estar mds desplazada
hacia los productos. Ojo: cuando comparemos valores de K. para dos
reacciones distintas tenemos que hacerlo a la misma femperatura.
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Evolucion de un sistema hacia el equilibrio

Ponele que tenemos un sistema que estad fuera del equilibrio. ¢ Qué
va a pasar ? Bueno, va a tratar de llegar al equilibrio ( siempre ). Para
eso tienen que modificarse las concentraciones de reactivos y pro-
ductos. Imaginate la tipica situacion...

aA+bBes cC+dD

Dijimos que el sistema no se encuentra en equilibrio, asi que si tene-
mos las concentraciones de cada una de las especies NO vamos a po-
des calcular la K.. ¢ Por qué ? Porque esta siempre se calcula en el
equilibrio. Lo que si podemos calcular es otra cosa que se llama Qc, y
es el " cociente de reaccion ". ¢ Como se calcula ? Igual que calcula-
bas la constante de equilibrio. Entonces, fuera del equilibrio...

_[c1°. D]
Q= Tare (8

¢ Van a ser iguales Q. y K.? Y no... porque si fueran iguales, el siste-
ma se encontraria en equilibrio. Pero lo que si resulta muy Gtil es
comparar Q. con K.. Calculando Q. vas a poder ver si un sistema estd
0 no en equilibrio y, si no lo estq, vas a saber hacia donde se va a
desplazar la reaccién. ¢ Qué quiere decir esto de " hacia dénde se va
a desplazar " ? Lo que te quiere decir es que para que un sistema
fuera del equilibrio llegue a este, o los reactivos se van a tener que
empezar a convertir a productos o al revés. Entonces podemos decir
que para que un sistema llegue al equilibrio, la reaccion se tiene que '
desplazar hacia la formacién de reactivos o productos " Les encanta
esa frase y les molesta bastante cuando estd mal usada. Por ejemplo
hay gente que dice, "el equilibrio se desplaza hacia los productos o
reactivos ". MAL. El equilibrio no se desplaza hacia ningln lado... esta
donde estd. Lo que se desplaza es la reaccién para llegar al equilibrio.
¢ Se entiende ?

Entonces... ¢ Como es esto de ver hacia dénde va la reaccidén con Q. ?
Y bueno... Lo que tenés que saber para hacer esto es K. Tenés que
fijarte en qué tiene que pasar con los reactivos y productos iniciales
que daban Q. para que esta sea igual a K..



ASIMOV -167 - EQUILIBRIO QUIMICO

- Si Q¢ > K. lo que vas a querer es que hayan menos productos

( numerador ) y que hayan mds reactivos ( denominador ) para
que asi el cociente te de mds chico. Dicho de otra manera, para
que la reaccidn llegue al equilibrio se va a tener que desplazar
hacia la formacion de reactivos.

- SiK: > Q, al revés que antes, vas a querer que hayan mds pro-
ductos y menos reactivos. Entonces la reaccién avanzara hacia

la formacion de productos, consumiendo parte de los reactivos.

- Si K. = Qc el sistema se encuentra en equilibrio.

Ejemplo:

A cierta temperatura, la reaccion SO, (g)+NO;(g) +*= NO(g)
+ S0;3 (g ) tiene un valor de K. = 85,0. Si en un recipiente de 1,00
dm?’ tenemos 0,0500 moles de SO, ( g ), 0,0500 moles de NO, (g ),
0,400 moles de NO (g )y 0,800 moles de SOs (g).

¢ Como evolucionara la reaccion ?

Para poder predecir hacia qué lado ocurrird la reaccion, tenemos que
calcular Q.. Para esto primero planteamos su expresion:

Qc=[NO1[S0;5]
[NO: ][ SO:]

No te olvides de los coeficientes estequiométricos. En este caso
todos valen 1 asi que no se ponen, pero estate siempre atento

a no olviddrtelos !ll. Después tenemos que calcular la concentracion
molar de las especies. Como estamos en 1 dm®, va a ser igual al ndme-
ro de moles...

[ SO,]=0,00M, [ NO;]=0,05M,
[NO]=0,40M y[SO3]=0,80M

Una vez que las calculamos, las ponemos en la expresion de Q. y
vemos cudnto da.
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En este ejercicio, Q. = 128 ( te dejo la cuenta para que la hagas vos
asi vas practicando ! ). A este ndmero lo tenemos que comparar con el
valor del K. que nos dieron. Kc = 85,0 y Qc = 128, entonces Q. > K-..
Por lo tanto la reaccion va a " evolucionar " hacia la formacion
de reactivos. De esta forma se consumen productos y se forman
reactivos hasta que Q. = K.

¢ Como saber cudles son las concentraciones en el equilibrio?

Cuando conocés las concentraciones ( o nimero de moles ) de las sus-
tancias que hay en una reaccion quimica y la constante de equilibrio
entonces tenés que hacer lo siguiente:

1°) Escribis la ecuacion quimica: aA+bB+=cC

2°) Ponés los datos que tenés:
aA + bB *—=cC
inicio: [A] [B] [C]

3°) Si la reaccién va a avanzar hacia la formacién de productos:
planteds lo que va a quedar en el equilibrio, es decir, que se consumen
los reactivos y se forman productos. Tené siempre presente la este-
quiometria de la reaccién ( "cudntos moles de una cosa por cudntos
de tal otra" ). En este caso seria que por cada ¢ moles de C que se
forman se consumen a moles de A y b moles de B.

aA + bB +—= <cC
inicio: [ A ]inic [ B ]inic [ C ]inic
equilibrio: [ A Jinic - a.X [ B Jinic -b.x [ C Jinic +C.X

Fijate que puse una " x ". Esto es porque no se consumen necesaria
Jareq q Y
exactamente "a" 0" b". Lo que si es importante es que tengas en
cuenta la estequiometria, con esto quiero decir que te acuerdes de
multiplicara" x" por"a","b"y" c", respectivamente.

4°) escribis la K. y reemplazds las concentraciones de equilibrio.
Después es resolver una ecuacién para encontrar " x ".
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Kc: [C]eac = ([C]inic"'c-x)c
[A]eqa[B]eqb ([A]inic'a-x)a([B]inic'b.X)b

Si, en cambio, la reaccién ocurre hacia reactivos (" va hacia la iz-
quierda " ) tenés que hacer lo mismo, pero esta vez se van a consumir
productos ( entonces vas a poner [ C Jinc. - €. X )y se van a formar
reactivos (entonces vas a poner [Alnic+ a.X Y[ B Jnic + b. Xx).

A veces no sabés el valor de Kc pero si sabés la concentracion de al-
guna de las sustancias en el equilibrio. En ese caso, alcanza con que
hagas hasta el paso 3°. Mird este ejercicio asi te queda mds claro:

En un recipiente de 2,00 dm’ se colocan 36,0 g de HF ( g)
(Mr =20,0). A la temperatura T el sistema alcanza el
equilibrio representado por

2HF(g) *= H,(g)+F,(g) enelquela[ HF ] =0,400 M.

Calcular las concentraciones molares de H, y de F; en el equilibrio.

1°) nos dan la ecuacion en el enunciado. Fijate que tiene que estar
balanceada, si no la tenés que balancear antes de hacer cualquier
cuenta ! Antes de plantear los pasos que siguen, veamos qué concen-
traciones son las que tenemos. Nos dan la masa de HF, su Mr y el vo-
lumen. Entonces podemos sacar su concentracion. Primero vemos que
36,0 g de HF son 1,80 moles; en 2 dm”’ significa que [ HF ]= 0,900 M.
De los productos no tenemos nada. Intuitivamente te podés dar
cuenta que la reaccién va a evolucionar para formar productos ( ade-
mds fijate que [ HF ]., es menor que la que acabamos de calcular ).
Ahora podemos plantear 2°) y 3°)

2HF (g) *—= Ho(g) + F2(g9)
inicio: 0,900M O, 00M O000M

equilibrio:  0,900M - 2 . x O0OM+1.x O,00M+1.x

Sabemos que [ HF Jequiiibric = 0,400 M y fambién sabemos que es igual
a 0,900M - 2.x. Iqualamos y despejamos x. Nos da que x =0,25 M
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Si reemplazamos este valor de " x ", podemos sacar [H2]y [ F2]en
el equilibrio. Entonces, la reapuesta a) [ Hz 1.,=0,250 M y [ F2 ].q
=0,25M.

PRINCIPIO DE LE CHATELIER

( Prestd atencidn acd. Este es un tema que les gusta tomar pidiendo
que justifiques tu respuesta ).

Dijimos que el equilibrio quimico es dindmico, es decir, que las reac-
ciones directa e inversa siguen ocurriendo cuando se alcanzé el equi-
librio pero a iguales velocidades.

¢ Pero que pasa si tengo un sistema en equilibrio y lo perturbo ?
Hubo un tipo, Le Chatelier, que estudié todo esto. ¢ Qué descubrid ?

Le Chatelier descubrié que si un sistema en equilibrio es per-
turbado, el sistema va a evolucionar para contrarrestar dicha
perturbacidn, llegando a un nuevo estado de equilibrio.

¢ Cudles son las maneras de perturbar a un sistema en equilibrio ?
Se logra cambiando las variables intensivas como la presion, la tem-
peratura, las concentraciones. Veamos la siguiente reaccion...

CaCO;3 (s) + CaO (s) + CO: (g)

Ahora imaginate que ponés una cierta cantidad de carbonato de cal-
cio ( CaCOs3 ), en un recipiente cerrado. ¢ Qué va a pasar ? Y bueno,
obviamente ahi el sistema no estd en equilibrio porque no hay nada de
diéxido de carbono ( CO; ), ni de éxido de calcio ( CaO ), entonces la
reaccion se va a desplazar para formar productos. El CaCOs3, que es
un sélido, se va a empezar a descomponer formando el CaO, sdlido, y
liberando un gas, el CO, hasta que el sistema llegue al equilibrio.
Ahora veamos lo que nos interesa: perturbaciones.

Imaginate que aumentamos la presion del sistema ( por ejemplo,
disminuyendo el volumen con un émbolo ). Como hay una especie en
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estado gaseoso ( CO; ) este cambio de presidn la va a afectar direc-
tamente. El sistema, ante la perturbacion, se va a ir del equilibrio. ¢
Como va a evolucionar ahora ? Y, seqgln el principio de Le Chatelier el
sistema va a " evolucionar para contrarrestar dicha perturbacidn
hasta llegar a un nuevo equilibrio ". Si la perturbacién fue un aumen-
to de presidn, la manera de contrarrestarla es bajando la presion.
Fijate que en la reaccion tenés una especie en estado gaseoso sola-
mente de un lado. Entonces para bajar la presion, vas a querer que
disminuya la cantidad de ese gas. ¢ Y cémo hago para disminuir la
cantidad de gas ?

Rta: y... desplazando la reaccién hacia el lado de los reactivos, donde
no hay especies gaseosas. Entonces la conclusion es que este siste-
ma, ante un aumento externo de la presion va a evolucionar hacia la
formacidn de reactivos, para asi disminuir la presion del gas.

Suponete que agregamos un poco de CO; ( g ). Esto va a hacer que la
presién del gas aumente y va a pasar lo mismo que en el ejemplo an-
terior. La reaccidn se va a desplazar hacia la formacién de reactivos.
Pero si ahora agregamos CaO ( s ), la presién prdcticamente no cam-
bia. Entonces el hecho de agregar este sélido no estaria perturbando
al sistema. ¢ Qué pasa entonces ? VY, la respuesta es nada... tipo que
hada.

Imaginate ahora que la perturbacion es aumentar el volumen. Como
consecuencia de este aumento de volumen, la presién va a ser menor.
¢ Qué va a querer hacer el sistema para contrarrestar esta baja de
la presién ? Y... va a querer aumentarla. ¢ Cémo va a hacer entonces ?
Y... para aumentar la presion del gas, la reaccién se tiene que despla-
zar hacia la formacién de productos, cosa que haya mds CO..

En un segundo seguimos con este ejemplo. Antes te quiero explicar
una cosa. Hay reacciones que para que ocurran necesitan absorber o
liberar energia. Pensad en la combustién del gas metano de la cocina...

(1) CHs(g)+ 202(g)—CO2(g)+2H0(I)

Esta reaccidn libera calor. Se dice que cuando una reaccion libera
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energia es exotérmica. Ahora pensd en la reaccién contraria...

(2) CO,(g)+2H.0(1)=CHs(g)+ 20:(g)

Para que ocurra la reaccién (1) se tenia que liberar energia en forma
de calor. Entonces para que ocurra la reaccién contraria, la (2) se va
a tener que absorber energia en forma de calor. Se dice que estas
reacciones son endotérmicas.

Volvamos al ejemplo del CaCOs. Yo te digo que la reaccion directa
(la que sale del CaCO; ) es endotérmica.( no tenés por qué saberlo )

Veamos qué pasa si aumentamos la femperatura. Como para que el
CaCOs; se trasforme para formar CO, y CaO necesita energia en
forma de calor, un aumento en la temperatura va a beneficiar esta
reaccion. Entonces, ante un aumento de la temperatura la reaccion
se desplaza hacia la formacién de productos. Si en vez de subir,
bajamos la temperatura vamos a estar perjudicando a esta reaccion
por lo que vamos a estar beneficiando a la reaccion indirecta. Enton-
ces, ante un descenso de la temperatura la reaccién se desplaza
hacia la formacién de reactivos.

Imaginate que ahora tenemos en un recipiente cerrado un sistema en
equilibrio formado por estos dos gases...

N204 (g) += 2 NO: (9)

Entonces se perturba al sistema aumentando la presién. ¢ Qué te pa-
rece que va a pasar ? Ambos son gases... pero por cada mol de N,O,
que se descompone se forman 2 moles de NO,. Entonces para con-
trarrestar el aumento de presidn, la reaccién se va a desplazar hacia
la formacidn de reactivos en donde hay menos moles de gas.

¢ Se entiende ?

Lo importante es que no te olvides que cualquiera sea la perturbacion
que sufra el sistema, éste siempre vuelve al equilibrio.
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EJERCICIOS DE PARCTIALES
Veamos algunos problemas tomados en parciales.

Ejercicio 1

En un recipiente rigido de 2,00 dm® se colocan, a 60 °C, 0,0200 mol de
N.O, (g). Cuando el sistema llega al equilibrio, [ N,O4] = 1,80.10° M.
Dato: N;O4 (g) = 2 NO, (g) (ENDOTERMICA).

a) Calcular la concentracion molar de NO; (g) en el equilibrio.

b) Representar graficamente la concentracién molar de N,O4 (Q)
y NO; (g) en funcién del tiempo.

c) Si se aumenta la temperatura en 70°C, indicar si K. aumenta,

disminuye 0 no cambia.

Solucién

En este tipo de ejercicios, al principio conviene plantear la reaccién
y colocar los datos que nos dan. Como estdn en moles, los pasamos a
concentracién molar. Primero averigiiemos la concentracion inicial del
N.O, . Sélo tenemos que pasar el del N;O,. Tenemos 0,0200 moles
en 2 dm’

2dm®* —— 0,02 moles N,O, (dato que tenemos)

1dm* ——— 0,01 moles N,O4 (por litro) = molaridad

Entonces [ N2O4 Jinic = 0,01 M. Ahora escribimos la ecuacién quimica y
los datos:
N204 (g) = 2NO:(9)
inicio 001 M o)
equilibrio 001M-x 2 X

Veamos qué quiere decir eso que puse. Al principio se tiene 0,01M de
N204 (g9) y 0,00M de NO:; (g). Cuando la reaccién llega al equilibrio
[N2O4]Jeq = [ N2O4Jinic-x
[NO2z]eq = 2%

Fijate que por cada 1 mol de N,O4 que reacciona, se forman 2 moles
de NO,. Te das cuenta de esto por la estequiometria de la ecuacidn
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balanceada. Ademds nos damos cuenta de que la reaccion va a avan-
zar de modo de formar productos porque la concentracion de dioxido
de nitrégeno ( NO; ) es cero en el inicio.

En el ejercicio nos dicen que en el equilibrio [ N2O4 Joq = 1,80.10°M.
Entonces para calcular " x " igualamos: 1,80.10°M = 0,01M - x
Despejamos la "x", y nos da x=8,2.107°M.

a) Calculamos [ NO; ]. Para eso reemplazamos "x" con el valor que
obtuvimos:

[NO2]= 2x =2 .8,2.10°M

Entonces la respuesta a este punto es: [ NO, 1= 1,64.107 M

Vamos con lo que sigue. Nos piden graficar la concentracién molar en
funcién del tiempo. Para empezar nos fijamos si tenemos las concen-
traciones de las dos especies expresadas en molaridad tanto al inicio
como en el equilibrio.

Veamos: inicio: [N204]=0,01 M y [NO;]=0,00 M
equilibrio: [N204] = 1,80.10°M y [NO;]=1,64.10°M

Entonces las respuesta de b) es:

concentracion
() N
1,64.107°) ______ [NO:]

001

[N.O,)

|

|
|
|

|
|
|
|

I
- »
t

“ tiempo

Para hacer el punto c) tenemos que tener en cuenta el dato que dice
el enunciado: la reaccidn es endotérmica. Esto quiere decir que cuan-
do los reactivos forman productos, se absorbe calor del sistema.
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Por el principio de Le Chatelier sabemos que cuando se perturba el
equilibrio el sistema evoluciona de manera de contrarrestar esa per-
turbacion y alcanzar de nuevo un equilibrio. ( cambiar la temperatura
es una forma de perturbar el equilibrio) En este caso, como se au-
menta la femperatura, el sistema va a tender a absorber el calor.
Para que esto ocurra va a formar mds productos. Si forma mds pro-
ductos entonces el valor de Kc va a aumentar. ( Fijate que como

Kc = [ NO2]1/ [ N2O41], si aumenta la cantidad de NO; ( producto )y
disminuye la [ N.O4 ] ( reactivo ) esa division va a ser mds grande y
por lo tanto el valor de Kc va a ser mayor que antes)

Ejercicio 2

En un recipieite cerrado de 6,00 dm’, a una dada T, se introduce una mezcls de la siguiente mmpmﬁﬂn:
[NH,} = 2,22 x 10° M, [H] = 6,00 x 10° M, [N;] =2,00 x 10° M. La ecuacién que representa el proceso que
ocurre en el reciplente es: 2 NH, (g) < 3 H; () + Ny(g). A esa temperatura, Kc= 0,0469.

8) Indicar hecia donde evolucionard el sistema a T constante para llegar al equilibrio, y como esla
relacién de Qc con Ke.

6) Calcular la concentracion molar de H; en el estado final, si en el equilibrio hay 1,30 x 10™ mol de
NH,

"f]ftepmmw graficamente la concentracion molar de NH, y de N; en funcidn del tiemipo.

Solucién

5) Para resolver un problema de equilibrio quimico debemos escribir
la ecuacion y ponerle los datos de concentracién o ndmero de moles
iniciales y/o en el equilibrio.

2NHs(g) === 3Hig) +  N9)
Ci  2,22.10°M 6,00.10°M  2,00.10°M

Para ver si el sistema se encuentra en equilibrio, planteemos Q..
Si es distinta de Kc, el sistema no estarad en equilibrio.
o _[H:TIN.]
*  [NH,T

Reemplazando...

_[6.10°MT.[2.107° M]

- -b
[2,22.10°M ]? =88.10

Q.




ASIMOV -176 - EQUILIBRIO QUIMICO

El sistema no estaba en equilibrio. Para que Q. sea igual a K, ( es de-
cir, para que el sistema esté en equilibrio ) tienen que cambiar las
concentraciones de las moléculas. Como Q. es mas chiquita que K., el
numerador ( parte de arriba ) de la ecuacion de arriba tiene que ser
mds grande y el denominador mds chico. Esto quiere decir que, para
llegar al equilibrio, tiene que haber un desplazamiento de la reaccion
de reactivos a productos.

6) Si en el estado final, es decir en el equilibrio, hay 1,30 x 107
moles de NHj3, puedo calcular su concentracion en el equilibrio:

[ NH; Ji= ™= 1,30 x 10 moles/ 6 dm® = 2,17 x 10 M

Planteo entonces otra vez la ecuacion:

2NHs3(g) === 3 H:9g) + N2(9)
Ci 2,22.103M 6.10° M 2,00.10°M
Cqq 2,2210°M-2x  6.10°M+3x  2,00.10°M + x

Entonces, sabés que...
222 .10°M-2x=217.10™
Despejando...
x=1.10° M
Entonces
[H21leq=6.10°M+3.1.10° M

[HZ]eq: 9 . 10_3M
7) Para representar grdficamente las concentraciones molares del
NH; y del N, en funcidn del tiempo necesitamos saber sus concen-
traciones iniciales y sus concentraciones en el equilibrio.
[ NH3] iniciat = 2,22 . 10° M [ NHs ] equilibrio = 2,17 . 10* M
[ NZ] inicial = 2100 . 10-3 M [ N2 ] equilibrio - 2 . 10-3 M + 1 . 10-3 M

=3,00.10° M
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Conc. T3 !
Molar | NZ
1073 |
.22
. |
1
| NHs
0.217 71

i
teq iempo

Ejercicio 3

En un recipiente cerrado de 4,00 dm’, se colocan 0,792 mol de H,0 (g).

A cierta T se establece el equilibrio y se determina que la masa de O, (Mr =32,0)
producida es 5,12 g. La reaccion que representa el proceso es endotérmica

¥y su ecuacion es : 2 H,0(g) « 2H,(g) + 0:(g).

5) Calcular el valor numérico de Kc a esa dada T.

6) Indicar cual de los siguientes cambios favorecera la formacion de O, :
a) agregado de H,0 (g) , b) aumento de T, c) ambas opciones.

7) Representar graficamente la concentracion molar de H;O y de H, en funcidn del tiempo.

Solucién

5) Primero calculo K¢, 0 sea:  Kc = [O,1x [ Hz1°

[ HOT"
y reemplazamos por los valores de estas concentraciones en el
equilibrio halladas antes sin unidades:

Kc=004 x 008%=184 x 103
0,1182

Rta: 1,84 x 10°°

6) Para responder este item vamos a tener en cuenta el Principio de
Le Chatelier: si a un sistema en equilibrio se le ejerce una perturba-
cion externa, el sistema evolucionara contrarrestando dicha pertur-
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bacidn para volver al equilibrio. En este caso me dicen hacia donde

quieren que el sistema evolucione, de reactivos a productos. Luego

para lograr esto tengo que sacar producto o agregar reactivo. Esto
implica que el agregado de H,O favorece la formacion de O;.

Con respecto al aumento de T, donde la verdadera perturbacion es
el agregado de calor, por Le Chatelier el sistema tendra que contra-
rrestar esto, consumiendo o mejor dicho absorbiendo el calor agre-
gado; como en el enunciado me dicen que la reaccién es endotérmica,
o sea absorbe calor evolucionando de reactivo a producto, entonces
esto implica que el aumento de T favorece la formacién de O.
De todo esto se deduce que ambas opciones favorecen la formacidn
de Oz.

Rta: ¢)

Nota: si tuvieras que justificar la respuesta tendrias que escribir
todo lo que yo expliqué aca.

7) la concentracion molar de H,O varia de 0.198 M a 0.118 My la
concentracion molar de H; varia de 0 a 0.08 M.

002
5 0.19

I
a
r0.118F
i 0.1
do.0g

t eq tiempo

FIN EQUILIBRIO QUIMICO
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EQUILIBRIO ACIDO - BASE

Contenido del capitulo:

e Definicion de Bronsted - Lowry
e Autoprotélisis del agua, Ky

e ElpHY laacidez

e Fuerza de dcidos y bases

e Soluciones reguladoras (buffer)

Consejo: antes de empezar con este capitulo asegurate de tener bien
claros los conceptos de equilibrio quimico.

DEFINICION DE BRONSTED - LOWRY

Vamos a empezar definiendo dcidos y bases. Es importantisimo que
te queden claros estos conceptos, porque son lo fundamental del
tema. De acuerdo con la teoria de Bronsted - Lowry ( o simplemente,
de Brénsted ), un dcido es un " dador " de protones (es decir, una
sustancia que puede perder un protén, H', que es un dtomo de hidré-
geno sin su electrdn ), y una base un " aceptor " de protones. Esta
teoria estudia a los dcidos y bases en reacciones entre ellos. Por
ejemplo:

HF"'HzO _ F’+H3O+

Esta reaccién se denomina equilibrio dcido base. El F~ es la base
conjugada del HF. Dicho en palabras simples: la base conjugada

es lo que " queda " cuando un dcido pierde el proton que cedié. El

par HF - F~ se llama par dcido - base conjugado. Por otra parte
tenemos al H;O" ((ion hidronio u oxonio ) que es el dcido conjugado
del agua. El dcido conjugado es lo que " queda " cuando una base
acepta un proton. En este ejemplo que vimos, el HF actda como dcido
y el H,0, como base.

Veamos un poco mejor esto del H30". Cuando un dcido reacciona
con el agua pierde un protén, H', que es muy pequefio, y tiene carga.
El protdn no es estable en agua, " no le gusta " estar solo en el agua.
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¢ Qué pasa entonces ? El H' se rodea de moléculas de agua y asi re-
sulta mds estable. ( De alguna manera, es como si las moléculas de
agua lo "protegiesen" ). Si se asocia a una sola molécula, se forma el
hidronio u oxonio, H;O". La férmula de Lewis de este ion es parecida
a la del ion amonio ( NH4") que ya viste en el capitulo de uniones:

- +
I
H onxo H

También el H" puede asociarse a varias moléculas de agua, pero

no nNos vamos a preocupar por eso. Esto si es importante: si bien
conceptualmente es mas correcto escribir H;O", vamos a escribir
en general H*, porque es mds fdcil para plantear los equilibrios
dacido - base.

Ejercicio: Escribir la ecuacion correspondiente a la reaccion
acido — base con agua para las siguientes especies:

a) lon amonio ( NH,")

b) Metilamina ( CH3;NH,)

c) lon acetato ( CH;COOQO")
d) Acido cianhidrico (HCN )

Respuestas:

C() NH4+ + Hzo — NH3 + H3O+

b) CH3NH2 + Hzo —) CH3NH3++ OH"
¢) CHsCOO + H,O =—= CH3COOH + OH"
d) HCN + H,O == CN" + H30"

AUTOPROTOLISIS DEL AGUA

El agua presenta un fendmeno particular: puede reaccionar con ella
misma, actuando como dcido y como base a la vez. Esta reaccién esta
en equilibrio y es:

Hzo + Hzo —_— H3O+ + OH"
O, simplificada: H,O =—=H"+ OH
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La constante de equilibrio para esta reaccion es:

Kv =[HT].[OH]

Ponemos H" en lugar de H3;O" porque es mas comodo. El subindice w
se refiere a water, agua en inglés.

Acordate de que no escribimos la concentracién del agua porque es
prdcticamente constante: [H,O] # 55,5 M. El valor de K, con el que
vayamos a trabajar ya incluye a la concentracion del agua. Si no te

termina de cerrar, revisa el capitulo de equilibrio quimico.

El valor de K, es: |K, = 1,00 x 10 a 25 °C. Esta relacién entre [H']
y [OH"] se mantiene en todas las soluciones acuosas, sin importar
cudl o cudles sean los solutos disueltos. Este numerito, que es re-
fdcil, te conviene recordarlo, porque lo vas a usar el casi todos los
problemas de esta unidad...

EL pH: UNA FORMA DE MEDIR LA ACIDEZ

El pH se usa para medir la acidez o la basicidad de una solucién.
Se define como:

pH = - log [H']

Siempre que veas "p" tenés que entender que ahi quiere decir "-log"
Se usa el logaritmo para que los valores pasen de ser nimeros muy
chiquitos ( como 1,00 x 10™) a ndmeros mds agradables ( como 14 ).
Y el signo menos es para que te queden valores positivos.

ElpHvade 1 ([H']=1x10'"M=0,1M)ald4([H]=1
x 107"* M ). No quiere decir que no pueda existir un pH = 0 ( de
hecho,si [H ]=1x10°M =1 M el pH es 0 ). Pero si es muy poco
probable que llegues a eso en un ejercicio. El pH se usa para solucio-
nes bastante diluidas, de manera que el resultado te dé entre 1y 14,

Otra cosa importante: el pH nunca se informa con mas de dos de-
cimales. No es correcto escribir, por ejemplo: pH = 7,435. En ese ca-
so, redonded a pH = 7 ,44.
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Dijimos que el pH sirve para medir la acidez de una solucién.
Veamos: a 25 °C, las soluciones se clasifican ast:

= Acidas: pH menora 7, [H']> 1,00 x
107 M

= Basicas: pH mayora7,[H"]<1,00
x 107 M

= Neutras: pHiguala7,[H]=1,00
x 107 M

También definimos el |pOH = - log [ OH ]| En este caso, la clasifi-
cacién de soluciones es:

= Acidas: pOH mayora7,[ OH ]«
1,00 x 107 M

= Basicas: pOH menora7,[ OH ]>
1,00 x 107M

= Neutras: pOH iguala7,[ OH ]=
1,00 x 107 M

Observa que cuanto mayor es el pH, menor es la concentracion
de protones, y lo mismo pasa para el pOH y la concentracion de
oxhidrilos ( OH").

Volvamos a la expresion de Ki:
Kv=[HT].[OH]

¢ Qué pasa si aplicamos " p " a ambos lados de la ecuacion?
Acordate: p = -log

pKw = p[H'] + p[OH']

Acordate: | log (a . b) = log a + log b | Si estamos a 25 °C tene-
mos que pK, = 14,00. ( salvo que te lo aclaren, los problemas son a
25 °C ), Entonces:

pH + pOH = 14,00
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Esto se cumple para todas las soluciones, no importa si tienen dcidos,
bases, sales, etc. Siempre la suma de pH y pOH da 14. Por ahi te pa-
rece una pavada, pero esta formulita es muy prdctica, te conviene
recordarla.

Ejercicio: Calcular la [ OH" ] de una solucién de pH = 5,80.

Respuesta:
Lo primero que sabemos es que -log [H'] = 5,80. Entonces, despejan-

do: [H']=10°%. Si, elevamos 10 a la " - 5,80 ". Siempre se resuelve
asi cuando tenemos el pH y queremos conocer la concentracion de
protones. Hacemos la cuenta'y da: [ H' ] = 1,58 x 10, Y sabemos que
Ke=[H].[ OH ]. Conocemos el valor de K, ( cuando no aclaran, la
temperatura es de 25° C )y [ H' ]. Despejamos y tenemos:

[OH ]1=6,31x10° M

Otra forma de resolver podria ser calcular el pOH primero ( usando
que pH + pOH = 14 ) y después despejar de ahi [ OH ], que se hace
igual que como hicimos con el pH y la concentracién de protones.

FUERZA DE ACIDOS Y BASES

Dijimos que los dcidos y las bases en agua se disocian. Los dcidos
pierden un protén ( que gana el agua ) y las bases ganan un protén

( que " sacan " del agua ). Pero no todos los dcidos o las bases tienen
la misma facilidad para disociarse. ¥ cuando hablamos de la fuerza
de los dcidos y bases hablamos de su tendencia a ganar/perder un
proton, dependiendo del caso.

Los dcidos fuertes se disocian por completo en agua ( ceden su pro-
tén con mucha facilidad ). Son: HCl, HNOs, HCIO,4, HI, HBr, H.SO,.
No establecen un equilibrio dcido base, sino que se disocian por com-
pleto en agua. Algunas de las ecuaciones son:

HCI + Hzo > Cl + H3O+
HCIO4 + H,0 >  ClO4 + H30O'
H,S04 + H,O > HSO4 + H30"




ASIMOV - 184 - EQUILIBRIO ACIDO — BASE

¢ te animds a escribir las que faltan ? Usd estas para guiarte.

El anién HSO4™ puede perder el protén para dar SO4>, pero el equili-
brio estd muy desplazado hacia los reactivos.

Las bases conjugadas de estos dcidos son muy débiles, y no captan
protones para dar nuevamente el dcido sin disociar.

Las bases fuertes también se disocian por completo en agua. Son:
NaOH, KOH, LiOH y Ca(OH),. Todas estas bases en agua liberan OH

NaOH >  Na" + OH"
Ca(OH), > Ca®+2OH

Existen fambién dcidos y bases débiles. Por ejemplo, para un dcido
débil genérico HA, la ecuacion de ionizacién en agua es:

HA + HZO _— A- + H3O+
O, simplificada: HA —= A +H

Y podemos escribir la constante de equilibrio de acidez:

A[H-
K L 4 d
© [HA]

Cuanto mayor sea el valor de K,, mayor es la tendencia del dcido a
ionizarse, y por lo tanto, mds fuerte es el acido. Esto es igual que
en equilibrio quimico: cuanto mayor es el valor de K., mds desplazada
estd la reaccion hacia la derecha, es decir que hay mds productos. A
este tipo de constante de equilibrio se la llama K, porque nos referi-
mos a la disociacién de un dcido.

Algunos ejemplos de dcidos débiles son: el dcido acético: CH;COOH,
el dcido fluorhidrico: HF y el dcido fosférico: HsPOa.

Para una base débil B genérica, podemos escribir:
B+ H,O == BH" +OH

Y podemos escribir la constante de equilibrio:

BH* JoH ~

[B]

Ky, =
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Cuanto mayor sea el valor de Ky, mayor es la tendencia de la base a
ionizarse, y por lo tanto, mas fuerte es la base. Igualito a lo que di-
jimos para K,. El ejemplo mds conocido de base débil es el amoniaco

( NH3), cuya ionizacion es:

NH3 + Hzo —— | NH4+ + OH

Cuanto mds fuerte es un dcido, mds débil es su base conjugada,
y Cuanto mas débil es un acido, mds fuerte es su base conjuga-
da. Esto también se cumple para las bases y sus dcidos conjugados.

No estad definido el K, o K, para dcidos o bases fuertes.

Definimos el pK, y el pKy, como: pK, = -log pKq y pKs = -log pKy,.

Volvamos a escribir la ionizacion del dcido débil HA: |k =1

HA —= A+H

Y ahora escribamos la hidrdlisis de A". Como es la base conjugada de
un dcido débil, tiene tendencia a aceptar un protdén del agua:

[HAJOH ~ |
-A_ i

A + H,O — =] HA + OH Ky =

Ahora sumemos las dos reacciones en equilibrio. Acordate: si suma-
mos dos equilibrios, la K. total es el producto de las K de cada equili-
brio, entonces tenemos:

HA-+ A+ H0 —= HA+H+ A +OH

Tachamos las sustancias que aparecen de los dos lados de la ecuacidn
(acordate: una reaccién quimica tiene productos y reactivos distin-
tos, los que se repiten no participan de la reaccién). Las constantes
de equilibrio multiplicadas dan:

K, K :[HA][OH‘-_-A‘..W. simplificando: (K, K, = [H* [OH"
) A [HA] ' '

Pero recordd que: K, = [H'] . [OH], entonces: K, . Ks = Ky, para cual-
quier par dcido - base conjugado.
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Si ademds aplicamos -log a ambos lados de la ecuacidn, tenemos:

pK. + pKp = 14

Al aumentar el valor de pK, disminuye la fuerza de un dcido (y au-
menta la fuerza de su base conjugada ). Lo mismo sucede para pKs
y las bases.

Vamos con un ejemplo:

Calcular el pH de las siguientes soluciones de acido
propanoico ( CH;CH,COOH ):

a) 0,600 M

b) 1,00 x 10* M
Dato: K, =1,40 x 10

Lo primero que hay que hacer en estos problemas es escribir la ecua-
cion del equilibrio dcido base. Acordate:

Los acidos y bases débiles establecen un equilibrio
en solucion acuosa. Los acidos y bases fuertes, no.

Entonces, vamos a ver esta. Vamos a escribir al dcido como HPr,

para hacerlo mds fdcil. Su base conjugada es al anién propanoato,
CH3CH,COO’, al que escribimos Pr™. Ojo: los dcidos orgdnicos tienen
la formula R- COOH, donde R es una cadena de C e H. El dnico protén
que pierden estos dcidos es el que estd en el grupo COOH.

Ahora si, escribamos el equilibrio:

HPr + Hzo

Pr + H30+

Ahora ponemos las relaciones estequiométricas para esta reaccion:

HPr + Hzo _— Pr+ H3O+
Inicial: 0,600 M O O
En equilibrio: 0,600 M - x X X

( La concentracion del agua es constante, asi que ho consideramos )

¢ De donde sale todo esto ? Fijate: inicialmente, fenemos una con-
centracién 0,600 M de dcido, y nada de H30" o Pr. Pero después de
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un rato se establece el equilibrio. Y en el equilibrio, una parte " x "
del HPr se disocia para dar Pr’y H3O". Sabemos que en el equilibrio
las concentraciones se relacionan por K,. Enfonces, escribamos la
ecuacién para la constante de equilibrio:

prJHo] %

K, =
[HPr] 0,600 -x

Ahora vamos a hacer una aproximacién: vamos a suponer que x es
mucho menor que la concentracion inicial de dcido, es decir: x <«
0,600 M. Este "mucho menor" significa que x es menor que el 1 % de
0,600 M. Entonces, como x es tan chiquito comparado con 0,600 M,
podemos decir que: 0,600 M es casi lo mismo que (0,600 M - x ).
Fijate ahora cémo se simplifican las cuentas. Nos queda:

X2

K, =
0,600

Y resolver esa cuenta es una pavada. Da: x = 2,90 x 10° M.

Vamos a verificar la aproximacion que hicimos: el 1 % de 0,600 M es:
6 x 10 M, que es mayor que el valor que calculamos para x. Enton-
ces, la aproximacion estaba bien hecha.

Ahora si, calculamos el pH. Nos da: a) Rta: pH = 2,54,

En el punto b) podemos hacer lo mismo:

HPr + Hzo === Pr + H3O+
Inicial: 1,00 x 10* M 0O O
En equilibrio: 1,00 x 107* M - x X X

Usamos otra vez la expresién de K

_Prlno]
) [H Pr] 1,00.107* — x

Hacemos nuevamente la aproximacion, y tenemos:

XZ

* "~ 1,00.10~
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Haciendo la cuenta nos da: x = 3,74 x 10° M. Vamos a verificar la
aproximacién. El 1 % de 1,00 x 10* M es 1,00 x 10° M, que es menor
que el x que calculamos. ¢ Qué hacemos entonces ? Tenemos que ol-
vidarnos de la aproximacion, y resolver la cuadradtica posta, completi-
ta. Para eso, vamos a usar la férmula resolvente, que seguro tenés
clarisima, pero nunca estd de mds recordarla:

—b++/b*—4ac
2a

En este caso la cuadrdtica es: x2 + K, x -1,00 x 10* K, = 0, 0 sea que
la resolvente nos queda:

~K, £+/K,’ —4K,1,00.10™*
2

X/, X, =

X, X, =

Cuando resolvemos nos queda un resultado negativo y ofro positivo.
El negativo no tiene sentido ( ¢ dénde viste una concentracion nega-
tiva ? ) asi que sdlo tenemos en cuenta el positivo, y nos da: x = 3,11 x
10, Con este dato si podemos calcular el pH.

b) Rta: pH = 4,51.

SOLUCIONES REGULADORAS O BUFFER

Ya viste soluciones, y se supone que para este momento tenés re cla-
ro el tema de dcidos y bases. Vamos a mezclar esto un poco. Se lla-
man reguladoras a las soluciones que tienen disuelto a un dcido débil
y su base conjugada, o a una base débil y su dcido conjugado.

Por ejemplo, podés tener dcido acético (CH3COOH) y acetato de so-
dio (CH3;COONa) en solucion: el acido acético es el dcido débil y el
ion acetato su base conjugada.

Otro ejemplo seria amoniaco ( NH3) y cloruro de amonio ( NH4CI ).
La concentracion de ambas especies ( o sea, dcido y base ) suele ser
de 0,01 M o mayores. Estas soluciones sirven para mantener el pH
relativamente constante, resistiendo el cambio que podria generar
el agregado de pequefias cantidades de dcidos o bases fuertes.

¢ Como funcionan las soluciones Reguladoras ?
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Rta: Imaginate que tenemos una solucion buffer de HF y KF ( fluoru-
ro de potasio, una sal ). Tanto el acido como su base conjugada estdn
en la solucion. Si ahora agregdsemos una base, como NaOH a la solu-
cién, el pH subiria por la presencia de OH". Pero en la solucién hay un
dcido, entonces lo que pasa es:

OH(aq) + HF (aq) > F (aq) + H.0

Ahora pensemos que agregamos un dcido, por ejemplo HCI. El pH
de la solucion tendria que bajar. Pero en la solucién hay una base.
Entonces:

H'(aq) + F (aq) — HF (aq)

Fijate que: 1) en las dos ecuaciones se neutraliza lo que se agregé
(sean H 0 OH )y 2) al " gastar " dcido se genera su base conjugada,
y al " gastar " base conjugada se genera el dcido. Por estas caracte-
risticas es que podemos decir que este tipo de soluciones son regula-
doras o amortiguadoras. Porque resisten el agregado de pequefias
cantidades de dcidos o bases, manteniendo el pH constante ( o casi,
varia muy poco, quizds en 0,1 unidades de pH, lo que es poco ). Este
tipo de soluciones son de mucha importancia tanto en los laborato-
rios como en los sistemas bioldgicos. Por ejemplo, en la sangre hay

un buffer de H,CO3/HCO3™ que mantiene el pH en un valor de 7,3.

Las soluciones amortiguadoras cumplen con la ecuacién de Henderson
- Hasselbach. Vamos a ver de dénde sale esta ecuacion (que te digo:
es muy Util, y tenés que recordarla)

Tenemos en solucion un dcido débil HA, junto con su base conjugada,
A". Las dos especies establecen este equilibrio:

HA (aq) A" (aq) + H (aq)
Y la constante de equilibrio es:
L i
© [HA]

Ahora despejemos la concentracién de protones ( en estos casos lo
que mds nos importa es el pH ):
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En este tipo de soluciones, las concentraciones iniciales de HAy A
son altas comparadas con la concentracion de H', y podemos decir
que permanecen constantes en todo momento. Entonces, podemos
reemplazar: [ HA Jpor C,y [ A" ] por Cs. Es decir, hacemos una
aproximacion: las concentraciones de dcido y de base en el equilibrio
son iguales a las iniciales. Entonces nos queda:

- KG
]S

Y ahora, como lo que nos interesa es el pH, aplicamos -log a los dos
términos de la ecuacién. Ahora tenemos:

K,C
H=-log—2*%
p g C

b

Pero acordate que: log (a . b) = log a + log b:

a

C
H=pK. —-1lo
p Pk, gC

b

Y ademds, -log (a/b) = log ( b/a ). Finalmente, nos queda:

C
pH=pK, + logcb

a

Esta es la ecuacion de Henderson-Hasselbalch.

Ojo: Si tenés una base débil con su dcido conjugado, usa pK, del dci-
do conjugado. Si usds pKs te va a quedar todo en funcién del pOH y
es mds incomodo.
Vamos con un ejemplo:
Calcular el pH de una solucion buffer que contiene el par
C,H,OHCOOH /C,H,OHCOQ’, en la que la concentra-

cion del acido es la mitad que la de su base conjugada.
Dato: pK, = 3,08.

Vamos a ver: tenemos un par dcido - base conjugado. El dcido
C.H,OHCOOH se llama dcido lactico. Para simplificar lo vamos a
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escribir como HLac. Y a su base conjugada la vamos a escribir: Lac".
Lo Unico que tenemos que hacer es aplicar la ecuacién que vimos un
poco mds arriba:

Cb
pH=pK, + log>C

a

En este caso: pK, = 3,08,y C, =  Cp. Entonces, podemos decir que:
Co/Cq = 2. Lo que hice fue: Cp/C, = Co/( % Cb). Ya estd, tenemos todos
los datos que necesitamos. Los reemplazamos en la ecuacion y nos
queda:

pH =3,08 +log2

Hacemos la cuenta ( no te quejes, es re-fdcil ) y tenemos: pH=3,38.
Ahora vamos con unos ejercicios que saqué de parciales.

EJERCICIOS TOMADOS EN PARCIALES

Ejercicio 1

Se prepara una solucién disolviendo 0,560 g de KOH en agua
hasta un volumen final de 500 cm®:

a) Calcular el pH de la solucion

b) Indicar si la basicidad de la solucion es mayor, menor o igual
gue la de una solucién 0,0200 M de Ca(OH),

c) 150 cm® de la solucién anterior se diluyen con agua hasta
un volumen final de 300 cm®. Calcular el pOH de esta nueva
solucion.
Datos: M, KOH =56,1 K,, = 1,00 x 10"

Resolucion :

Antes que nada tenemos que calcular la concentracion de la solucion
con la que estamos trabajando. Para eso, primero calculamos en nd-
mero de moles de KOH que tenemos:

56,1 g KOH > 1mol KOH
0,560 g KOH > 9,998 x 107 mol KOH

Tenemos 9,998 x 10 moles de KOH disueltos en 500 cm?® de solu-
cion. Calculemos la molaridad:
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500 cm’ sn > 9,998 x 10" mol KOH
1.000 cm® sn » 0,02 mol KOH

Entonces, la soluciéon es 0,02 M. Acordate: el KOH es una base
fuerte, se disocia por completo en agua. O sea que tenemos:
[OH]=0,02 M. Con esto y K, podemos calcular [H'], usando la ecua-
cion: K, = [H']. [OH"]. Hacemos la cuenta y llegamos al siguiente
resultado: [H'] = 5,00 x 10> M. Ahora nos queda calcular el pH

que es una cuenta slper simple.

a) Rta: pH = 12,3.

Ahora veamos el segundo punto. Nos piden calcular la basicidad de la
solucion de KOH con la de otra solucién. Lo que vamos a hacer es bien
simple: cuanto mayor es [OH], mds bdsica es la solucidn. Entonces
vamos a calcular [OH] para la solucién que nos dan, y vamos a ver
cudl de las dos tiene una mayor [OH].

Tenemos entonces una solucién 0,0200 M de Ca(OH),. Esta es otra
base fuerte, que se disocia completamente. Pero i Ojo ! cada mol
de hidroxido de calcio da dos moles de OH'. Es decir, que tenemos
[OH]=0,0400 M. Sélo nos queda comparar las dos concentraciones
de OH".

b) Rta: la solucion de KOH es menos bdsica que la de Ca(OH),.

El dltimo punto es el mds complicado. Tenemos una dilucién. O sea,
vamos a agregar solvente a una solucion para hacerla mds diluida, es
decir, para bajarle la concentracién. Algo muy importante que tenés
que acordarte de las diluciones es:

En las diluciones la cantidad ( nimero de moles ) de
soluto disuelto no cambia. Lo que si varia es la canti-
dad de solvente, y la concentracion de la solucion.

Lo primero que vamos a hacer entonces, es calcular el nimero de
moles de KOH que tenemos en 150 cm’ de solucién 0,02 M:

1000 cm?3 sn » 0,02 mol KOH
150 cm® sn » 3 x 10 mol KOH
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Cuando hagamos la dilucién ( es decir, cuando agreguemos agua )
vamos a sequir teniendo la misma cantidad de solvente. Entonces,
en los 300 cm’ de solucidn final que vamos a tener, habrd 3 x 107
moles de KOH disueltos. Veamos cudl va a ser la concentracién de
esa solucidn:

300 cm® sn » 3 x 1073 mol KOH
1.000 cm® sn » 0,01 mol KOH

Listo, la solucidn final es 0,01 M. Y como el KOH es una base fuerte,
[OH]=0,01 M. Sélo nos queda calcular el pOH.

c) Rta: pOH = 2

Ejercicio 2

Se dispone de 1000 cm® de una solucién acuosa que contiene 0,120
mol de NH; (pK,, = 4,75) y se desea preparar a partir de ella una
solucion reguladora de pH = 9,50 (K,, = 1,00 x 10"

a) Calcular la masa de NH,CI que es necesario agregar, suponiendo
gue no hay variacién de volumen por el agregado del solido ( M,
NH,Cl =53,5)

b) Indicar que especies idnicas estan presentes en la solucion regula-
dora ( dar las férmulas )

c) Indicar si el pH de la solucion obtenida aumenta, disminuye o no
varia al agregar 0,0100 mol de KOH

Resolucion

Queremos preparar una solucién buffer. Entonces, tenemos que usar
la ecuacion de Henderson - Hasselbalch:

C,
pH=pK, + logC

a

Necesitamos usar pK,, y tenemos pKy. Por suerte, fenemos una for-
mula que nos relaciona estos valores:

pK, + pKy = 14

Entonces es re fdcil calcular pK,. Nos da: pK, = 9,25. Sabemos el pH
que queremos que tenga la solucidn, entonces tenemos que calcular
Cb/Ca:
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Cb
pH=pK, +log—

C,
Entonces: C,/C, = 1,78. Nos dicen que tenemos 1.000 cm® de solucién
que tienen 0,120 moles de NHjs. Si lo pensamos dos veces, inos estdn
diciendo que tenemos una solucion 0,120 M de amoniaco ! Y el amo-
hiaco es una base, asi que ya sabemos que: C, = 0,120 M. Y con la
relacion de concentraciones que calculamos antes, averiguamos que:
C.= 0,067 M.
Ya sabemos la concentracién de dcido que necesitamos. Y tenemos
1.000 cm? de solucién. O sea, ya sabemos que necesitamos 0,067 mo-
les de dcido. ¢Cudl es el dcido? El ion amonio, NH4", que lo consequi-
mos de la sal NH4CI|. Entonces, necesitamos 0,067 moles de NH4ClI.
Tenemos el M. de la sal, calculemos la masa que necesitamos:

1 mol NH4CI » B35 g NH,4CI
0,067 mol NH4CI »3,61 g NH4CI

a) Rta: hay que agregar 3,61 g de cloruro de amonio a la solucidn
de amoniaco para obtener una solucién reguladora de pH = 9,50.

Este punto es fdcil. Tenemos amoniaco, que en agua establece un
equilibrio dcido base:

NH; + H,O === NH,;" + OH"

Por lo tanto, sabemos que en la solucién tenemos ion amonio, NH4",
también tenemos OH™ que dan el pH bdsico de la solucién, y finalmen-
te, tenemos también H;O", que proviene de la reaccién del amonio
con agua:

NH4+ + Hzo = NH3 + H3O+

Vamos al dltimo punto. Esto esta puesto para confundirte un poco.
Una de las primeras cosas que dice el problema es que queremos pre-
parar una solucién reguladora. Y ¢ cudl es la propiedad de este tipo
de soluciones ? Que mantienen el pH constante. Entonces, al agregar
un poco de KOH el pH no va a cambiar. Si hacés la cuenta te va a dar
pH = 9,60. La diferencia entre 9,50 y 9,60 es muy baja, fanto que a
veces no se puede medir. c) Rta: el pH de la solucién no varia.
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Ejercicio 3
Se diluye com agua clerto volumen de una sokucion de la base fuerte

NaOH (Mr= 40,0) 00800 %m/V y se obtienen 100 cm’ de solucién
de pH = 11,60. Dato: Kw=1,00x 107",

8) Calcular el volumen de la solucién concentrada, en cm’,

9) Calcular el pH de la solucién concentrada.

10) Indicar si el cardcter basico de la solucién concentrada es:
a) mayor, b) igual o ¢) menor, que el de una solucion de Ca(OH), 0,0100 M.

Una soluckén acuosa de dcido formico (HCOOH, pKazc = 3,77)
tlene un pH = 2,39 a 25°C. Cakular:

11) La concentracion molar de la base conjugada del 4cido formco en el equilibrio.
12) La concentracioén molar inicial del 4cido.
13) El valor de Kb de la base conjugada del dcido férmico.

Resolucion

8) Te dicen la concentracidn de la solucién inicial en % m/V. Antes
que nada, pasémoslo a molaridad, que es mds (til. Para eso...

40,0 g NaOH — 1 mol
0,0800 g NaOH —» x = 2. 10 moles

Estos estdn en calculados en 100 cm® y vos los querés en 1.000 cm?,
entonces...
100cm® — 2 . 103 moles NaOH
1.000 cm® — x = 0,0200 moles de NaOH

Entonces, en la SN concentrada la concentracién de NaOH es igual
a 0,02 M. Pero el NaOH es una base fuerte, es decir, se disocia com-
pletamente...

NaOH —> Na" + OH"

Entonces, inicialmente, tenés una[ OH ]= 0,02 M

Ademds te dicen que, luego de diluir, se obtiene una solucién de 100
cm’y pH = 11,6. Sabés también que pH + pOH = 14, por lo que el pOH
= 2,4. Con esto podés calcular la [ OH ] en la solucidn diluida.
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24=-log[OH] => [OH]=398.10°

Pero estdn en 1000 cm® y a vos te interesa saber cudntos hay en 100
cm®... Entonces
1.000 cm® —» 3,98 .10 moles OH
100 cm®— x = 3,98 . 10 moles de OH"

Estos Ultimos van a ser los moles de OH™ que tenés al final, pero
también los que tenés al principio ( los que aporta el agua que le pu-
siste son tan poquitos que se desprecian ). Veamos, vos sabés la con-
centracion de la SN concentrada, y ahora averiguamos los moles. En-
tonces listo...
0,0200 moles de OH" — 1.000 cm®
3,98 .10* molesde OH —> x=199 cm®

9) En el punto anterior vimos que la [ OH ] de la solucién concentra-
da era de 0,0200 M. Con esta podemos sacar el pOH.

pOH = - log 0,0200 = 1,69
Entonces
1,69 + pH = 14

pH=12 31

10) El cardcter bdsico de una solucion esta dado por la [OH] , a
mayor [OH'] , mayor cardcter bdsico. Como el Ca(OH), es una
base fuerte, se disocia totalmente:

Ca(OH), —» Ca® + 20H
i) 0,0100M - -
f) - 0,0100M 0,0200M

Como ambas soluciones tienen la misma [OH], la respuesta correcta

es la b) igual

11) Empecemos por plantear la ecuacién de disociacién del dcido
formico, que es un dcido débil:
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HCOOH + H,O0 =——= HCOO + H;0"
Ci) Ca - -
Ceq) Ca- x X X

Y ahora planteamos la constante de disociacion:

Ka = [HCOO1[ H;0'1= x°® .
[HCOOH] Ca - X

Nos piden calcular la concentracién molar de la base conjugada del
dcido férmico, tengan mucho cuidado en esta parte, no nos piden la
concentracién del dcido férmico, nos piden la concentracion de su
base conjugada, es decir [HCOO] = x.

Y el valor de x lo despejamos de uno de los datos, el pH.

x = [HCOO] = [Hs0'] = 107 = 103

x= 407 10° M

12) Acd me estadn pidiendo la concentracién molar inicial del dcido, es
decir Ca. La voy a despejar de la ecuacion de disociacion del dcido.
Pero antes debemos despejar el valor de Ka del dato, que es el pKa.

Ka =107 =103""=-1698 .10*

Ca= x* + x =(4,07.10° ) + 4,07.10°
Ka 1,698 .10™

Ca= 0,102 M

13) Para hallar la constante de disociacién de la base conjugada del
dacido férmico, utilizamos la siguiente ecuacion:

Ka. Kb = Kw

Por lo tanto Kb = Kw = 110 = 589 . 10" Rta
Ka 1698.10*
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Ejercicio 4 |
Con una cierta cantidad de cloruro de amonio (NH,C1) y 0,400 mol de amoniaco (NH,) se prepara

0,500 L de solucién reguladora de pH=10,10. Datos: pKb (NH) = 4,74; Kw = 1,00 x 10™,
14) Caleular la molaridad del cloruro de amonio en la solucién.

15) A la solucién reguladora anterior se le agregan 0,030 mol de 4cido fuerte, sin cambio de
volumen. Indicar s1 el valor de la relacion [base] / [4cido] aumenta, disminuye o no cambia. Justificar.

16) Indicar si las proteinas son biopolimeros formados por unidn de: a) gran cantidad de
monosacaridos, b) 3 4 5 aminodcidos, ¢) 10 a 15 de monosacéridos, d) gran niimero de aminodcidos.

Resolucion

14) Este es un problema de soluciones reguladoras, para resolverlo
utilizaremos la Ecuacién de Henderson :

pH = pKa + log Cb
Ca
Sabiendo que pKa + pKb = pKw = 14 , despejo el valor de pKa.

pKa =14 - pkb = 14 - 4,74 = 9,26

Cb = [ NH3 ] = moles de NH3_ = 0,400 mol =0,800 M
V (dm?3) 0,500 dm®

De la ecuacién de Henderson despejamos Ca, es decir [ NH4CI ]

Ca-= Cb =0800M= 0116 M
lopH—pKa 1010,10—9,26

15) Si a la solucién reguladora anterior le agrego un dcido fuerte,
éste se disociard totalmente,y [ H;O" ]=[ dcido fuerte ]=c =
0,030 mol/ 0,500 dm® = 0,060 M. Ahora actuard la base del sistema
regulador para neutralizar a los H3;O" producidos :

H30+ + NH3 = NH4+ + Hzo
i) 0,060M 0,800M 0,116 M
f) - (0,800 -0,0600M (0,116 + 0,060)M
0,020M 0,176 M

Antes de agregarle el dcido fuerte, [base] / [acido] = 0,800M /
0,116M = 6,90
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Después de agregarle el acido fuerte, [base] / [acido] = 0,020M/
0,176 M= 0,114

Por lo tanto la respuesta es [base] / [dcido] disminuye.

16) Las proteinas son un grupo de biopolimeros que tienen como mo-
nomeros a los aminodcidos. Pero para que sea una proteina no basta
con pocos aminodcidos, sino que debe estar formada por gran ndmero
de ellos. En consecuencia la opcion correcta es la d) gran ndmero de
aminodcidos.

Para terminar, te pongo 2 ejercicios mds. No los resuelvo, sélo pongo
las respuestas, asi podés chequear si los hiciste bien.

EJERCICIOS PROPUESTOS

1 - Se prepara una solucion acuosa disolviendo 0,140 moles
de &cido nitroso, hasta un volumen final de 200 cm®,
Dato: pK, = 5,1 x 10™.
a) Escribir la ecuacién de ionizacion de dicho &cido en agua
b) Calcular la concentracion de la base conjugada en el equilibrio
c) Calcular el pH de la solucion

Respuestas: a) HNO; + H,O — NO; + H;0";
b) [NO,]=0,019 M; c) pH =173

2)  Setiene una solucidn reguladora de pH = 4,00 formada por
acido propionico ( HPr, Ka =251 x 10°) y su sal de sodio.

a)  Calcular la relacion de concentraciones correspondiente al
par acido base conjugado

b) Indicar si dicha relacion de concentracion aumenta, disminu-
ye 0 permanece constante al agregar a la solucién 10° mol de
HCI (sin variacion de volumen)

c)  Escribir la ecuacion de la reaccidén que se produce cuando se
agrega una pequefa cantidad de acido nitrico a la solucién

Respuestas: a) C,/C, = 0,251; b) permanece constante;
c) Pr" + HNO3 < HPr + NO3’

FIN EQUILIBRIO ACIDO - BASE
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CINETICA QUIMICA

Es importante saber cudl es el campo de estudio de la cinética quimi-
ca. La palabra "cinética" se refiere a la velocidad. Esta rama de la
quimica busca estudiar con qué velocidad se producen las reacciones
quimicas y qué factores afectan esa velocidad.

Existen reacciones que son favorables, es decir que ocurrirdn en
condiciones dadas, pero que presentan una cinética tan lenta que pa-
recieran NO OCURRIR. Ejemplo: el caso de la conversién de carbono
diamante a carbono grafito. Esta reaccion es espontdneaq, es decir
que en determinadas condiciones la reaccion procede, pero es TAN
LENTA que uno puede heredar el anillo de la tataratatarabuela sin
temor a que de un momento a otro, el diamante que lo compone, se
convierta en mina de ldpiz.

O sea, es importante estudiar las velocidades de reaccion ya que asi
podemos saber si la reaccidn sirve o no.

Contrariamente hay reacciones que suceden tan rdpido, como al mez-
clar los reactivos, que carecen de interés de estudio. La escala de
tiempo en las que ocurren las reacciones es muy amplia ya que pueden
ir desde fracciones de segundos (107 seg) hasta afios, pasando por
todas las posibilidades intermedias.

Ahora, ¢ cémo se calcula la velocidad de reaccion ?
Fijate: Dada una reaccidn quimica:

Reactivos (R) > productos (P)

Sabemos que a medida que transcurre el tiempo la concentracion de
los reactivos es cada vez menor, mientras que la concentracion de los
productos es cada vez mayor.

Para calcular la velocidad de reaccion se hace la division entre la va-
riacion en la concentracién de reactivos ( A[R] ) o productos ( A[P])
dividido por el intervalo de tiempo en el cual tiene lugar el cambio.
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Se puede escribir la expresién de velocidad en funcién de la desapa-
ricion de reactivos o de la aparicion de productos.

Desaparicién de reactivos:

V=- A[R]
a At
Aparicién de productos:
V= A[P]
a At

Observacidn: fijate los signos. La desaparicion es negativa, mientras
que la aparicidn es positiva. La letra "a" es el coeficiente estequio-
métrico de la reaccion para cada producto o reactivo.

También veamos las unidades que tiene que tener la velocidad, si
consideramos que un auto se mueve a 100 Km/h decimos que la uni-
dad es Km/h y eso se debe a que recorre una distancia de 100 km en
1 hora. Es decir, tuvimos en cuenta su desplazamiento y en qué pe-
riodo de tiempo lo realizé. De forma andloga, las unidades de veloci-
dad de reaccion seran M/s, donde M serd la concentracién molar y s
serdn los segundos. Esto es consistente con la formula que relaciona
el cambio de concentracion en funcion del tiempo.

Cabe aclarar que esta rama de la quimica es netamente experimental,
es decir que uno debe realizar experimentos en el laboratorio que le
permitan conocer qué tan rdpida es la conversién de reactivos en
productos. Una vez realizados dichos experimentos, uno es capaz de
proponer una expresion para la ley de velocidad consistente con los
hechos experimentales.

LEY DE VELOCIDAD

Se entiende por ley de velocidad a una ecuacién matemdtica que nos
permite conocer la velocidad en funcion de las concentraciones de
los REACTIVOS.

Dada la reaccidn :

A+B>C+D
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La ley de velocidad ( medida experimentalmente) serd:
v=k.[A]* x [B]®

En esta férmula [A 1y [B] son las concentraciones de los reactivos,
k es la constante de velocidad que depende de la TEMPERATURA y
de la reaccion en si,y a'y b son los érdenes de reaccién para cada
producto.

OJO ! a y b NO SON LOS COEFICIENTES ESTEQUIOMETRI-
COS DE LA REACCION.

ENERGIA DE ACTIVACION (Ea)

Las reacciones quimicas tienen asociadas a cada paso una energia mi-
nima requerida para que ésta proceda, la cual es llamada energia de
activacion. (Ea).

La Ea tiene en cuenta la energia necesaria y la forma adecuada en la
cual deben colisionar las moléculas para que la reaccién ocurra.
Mientras mayor sea la Ea, mds lento ocurrird ese paso de la reaccién.
Es decir que una reaccién que presente una Ea mayor que otra, ocu-
rrird mds lento.

CATALIZADORES

Existen sustancias que son ajenas a la reaccion pero que pueden dis-
minuir la Ea 'y por lo fanto aumentar la velocidad, a las cuales se las
conoce como catalizadores. Los catalizadores NO son reactivos NI
productos, simplemente se los pone en el medio de reaccién para
proveerle a la reaccion un “"camino de menor energia” y hacer que és-
ta proceda mds rdpido.

La palabra "catalizador" también se usa en la vida diaria en forma
parecida. Se la usa para indicar que alguna cosa ayudé para que otra
cosa ocurriera mds rdpido.

Ejemplo: La guerra de Malvinas fue el catalizador que hizo que los
militares dejaran el poder. O sea, el hecho de haber perdido la gue-
rra hizo que los tipos se fueran mds rdpido. ( Igual se iban a ir, pero
el haber perdido la guerra aceleré el proceso ).
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Vamos ahora a unos ejemplos de cinética quimica.

Escribir las expresiones de velocidad para las siguientes reacciones,
en funcion del cambio de concentracion de reactivos y productos

a) Ha(9)+I2(9) —> 2HI(9)

La velocidad de reaccidn se expresa como el cambio en la concentra-
cion de uno de los reactivos ( A [R]) o productos ( A [P]) dividido
por el intervalo de tiempo en el cual tiene lugar el cambio.

Nos piden escribir la expresion de velocidad en funcién de la desapa-
ricion de reactivos y aparicion de productos. Empecemos con los re-
activos, como se consumen durante la reaccidn, su concentracién
disminuye y la velocidad es negativa:

V=-A[Hl. V=-A[IL,]
At At

En funcion de la aparicion de productos, la velocidad es positiva, ya
que al formarse los productos, su concentracién aumenta:

V=1 A[HI]
2 At

Ya que el coeficiente estequiométrico del HI en la ecuacidn es 2,
se multiplica por 3 .

Respuesta: v = -A [ Ho] = -A[I;] = 1 A[HI]
At At 2 At
b)
5 Br” (aq) + BrOs (aq) + 6 H (aqg) — 3 Br2 (aq) + 3 H20 (I)

Tenemos que pensar en el mismo planteo que hicimos en el ejercicio
anterior, para los reactivos:
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V=-1A[Br] V=-A[Bro;] V= -1 A[H']
5 At At 6 At

En funcidn de los productos:

V= l A[Br‘z] v =_1 A[HzO]
3 At 3 At

Rta: v =-1 A[Br]=- A[BrO3]=-1 A[H] =1A[Br] = 1A[HO]
5 At At 6 At 3 At 3 At

c) 2Hz(g)+ 02(9) —— 2 H:0 (9)
En funcidon de los reactivos:

V= i A[Hz] V=-A [Oz]
2 At

>
-+

En funcidn del producto:

V= A[HzO]
2 At
Rta:v=-1 A[H] = -A[O0:] = 1A [HO]
2 At At 2 At

d) 4 NHs (g) + 5 0, (g9 ——> 4 NO (g) + 6 H20 (g)
En funcion de los reactivos:

V= -A[NH3] V= -A[Oz]
4 At 5 At

En funcidn de los productos:

V = A[NO] V = A[H:0]
4 At 6 At
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Rta:v=-1 A[NHs] = -1 A[Q;] = 1 AINO] = 1 A[H,0]
4 At 5 At 4 At 6 At

2 - Considerar la reaccion:
2NO(g) + Ox(g) 2> 2NO4(g)

y suponer que en un instante dado el NO reacciona aunav =
0,0660 M/s. a) ; Cual es la velocidad de produccion de NO, ?

Acd debemos sentarnos y pensar qué significa el dato que nos dan.
Nos dicen que reacciona con una velocidad igual a 0,0660 M/s, y no-
sotros sabemos que la velocidad la podemos escribir en funcion de
desaparicion de reactivos o de aparicion de productos y siempre nos
referimos a la misma.

Entonces, v=-1 A[NO]= -A[O:] = 1 A[NO;]
2 Nt At 2 Nt

Como podemos ver las expresiones de velocidad en funcién de NO y
NO; son idénticas, por lo tfanto sus valores de velocidad también lo
serdn.

Rta: la velocidad de aparicion de NO; es v= 0,0660 M/s.

b) ¢Cudl es la velocidad de consumo de oxigeno molecular?

La idea es la misma pero mirando la relacion de las férmulas del NO
y O, vemos que hay un 3 dando vueltas, es decir que la velocidad de
consumo de oxigeno es la mitad de rdpida que la del otro reactivo.

Rta: la velocidad de desaparicion de O, es 0,0330 M/s.
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PROBLEMAS TOMADOS EN PARCIALES

PROBLEMA 1

Escribir las expresiones de la velocidad de la reaccion en funcidon
del cambio de la concentracion de B,Hg(g) y del cambio de la con-
centracion de H,O(g) en el siguiente caso:

B,Hg(g) + 3 O2(g) — B20s(s) + 3H,O(g)

Solucion: Nos piden expresar las velocidades de reaccion en funcién
del dibrano (BzHs) y del agua. Recordemos que las velocidades de re-
accion se podian expresar como velocidades de desaparicién de reac-
tivo o de aparicidn de producto, en este caso debemos hacerlo de
ambas formas ya que uno es un reactivo y otro es un producto, segin
la siguiente reaccidn:

B2Hs (g) + 3 O2(9) —»B203(s) + 3H20 (g)

Tengamos en cuenta que la velocidad se expresaba como una varia-

cion en la concentracién de la especie quimica de estudio en funcion
del tiempo dividido por su coeficiente estequiométrico, con un signo
menos (-) si es un reactivo o un signo mds (+) si es un producto.

V= -A [B;Hs]/ At el signo menos hace referencia a la desaparicién

del reactivo.

V=1/3 A[H,O]/At el 1/3 es por el coeficiente estequiométrico del
producto.

Rta= V= -A[ B:He)/ At = 1/3 . A[H.0)/At

PROBLEMA 2

La reaccion: 2 NO(g) + 2 Hy(g) »Na(g) + 2 H,0 (1) es de segundo
orden con respecto a NO y de primer orden con respecto a H, y su K
2900 K es de 6,00x10* M? . S™.

Calcular la velocidad inicial de la reaccion si las concentraciones de
los reactivos son : [NO]=0,0600M y [H,]=0,150M
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Solucion:

La reaccién: 2 NO(g) + 2 Hz(g) — N2(g) + 2 H20 (l) es de segundo
orden con respecto a NO y de primer orden con respecto a H; y su

K a 900K es de 6,00x10* M . S, Calcular la velocidad inicial de la
reaccion si las concentraciones de los reactivos son : [NO]=0,0600 M
y [H2]=0,150 M

La ley de velocidad estd dada por la siguiente ecuacion:
V=k.[NOT.[H:] .ya que nos dicen que es de Segundo orden para NO y

primero orden para el hidrégeno. Para hallar la velocidad inicial solo
nos resta reemplazar los datos en la formula y hacer la cuenta.

V = k.[NOT.[H:]
V= 6,00x10* M2, 5. [0,060 MTZ.[0,150 M]
V=324 M.S™

Rta: La velocidad inicial de la reaccion para esas condiciones es
v=32,4 M.5™

PROBLEMA 3

Se estudia la cinética a 5,00 °C de |a sigulente reaccidn:

NO, {g} + CO {g) — NO (g} + CO, (g].
Se determina que el orden global de la reaccion es 2, vy coincide
con el orden para el NO.. Se determina ademas que
el coeficiente de velocidad es 0,301 Lmol’s™.
Si en un experimento se parte de [NO,]=2,50x10°My
{Col= I,EEII{I'EM. calcular la velocidad de reaccién.

Solucion
La velocidad de reaccidn viene dada por la siguiente ecuacidn:



ASIMOV -208 - Cinética Quimica

V = k.(A).(B)°

Donde: V es la velocidad de reaccion, K, coeficiente de velocidad o
constante de velocidad, A y B las concentraciones iniciales de los re-
activos utilizados en la reaccion y a, b los 6rdenes de velocidad para
cada reactivo. La suma de a y b corresponde al orden global de la re-
accion.

En este ejercicio nos dicen que el orden global de la reaccién es igual
a 2 y coincide con el orden del NO.. Por lo tanto el orden del NO;
debe ser 2 y el del CO es 0. Asi nuestra ecuacion de velocidad serd:

V = k(NO,)*(CO)’°
Sustituyendo los datos del problema en la ecuacion tenemos:

V = (0,301 L.mol™?s™).(2,50x103 M )?

Por lo tanto la velocidad sera:

V=188x10°M.s"!

FIN CINETICA QUIMICA
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