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PRESENTACIÓN

PRÓLOGO
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PRÁCTICA No. 1

ESTRUCTURA ATÓMICA

Al término de la sesión el estudiante deberá:


Conocer los principios básicos de la estructura atómica.


Conocer y manejar conceptos tales como número y masa atómica.


Conocer el modelo mecanocuántico del átomo y manejar los conceptos de números cuánticos.

Representar configuraciones electrónicas de cualquier elemento de la tabla periódica.


Conocer los antecedentes que dierón origen a la tabla periódica moderna.


Reconocer las propiedades periódicas de los elementos que fundamentan su posición en la tabla periódica moderna.


Conocer los distintos tipos de enlace químico que forman los diferentes tipos de compuestos químicos.


Conocer los procesos de formación de moléculas y compuestos iónicos y reconocer las propiedades químicas y físicas que los caracterizan.


Entender y aplicar los conceptos de fórmula química, masa de una molécula y mol.


Conocer y manejar las reglas que rigen la nomenclatura de los compuestos químicos inorgánicos.


Entender los que es una reacción química, elementos que intervienen, tipos de reacciones y las leyes que las rigen.


Aplicar cálculos estequimetricos en la resolución de problemas.


Realizar balances de materia en las reacciones químicas a través de distintos métodos.
OBJETIVO

Conocer los principios básicos de la estructura atómica y el modelo mecanocuántico del átomo para la representación de configuraciones electrónicas de cualquier elemento de la tabla periódica.
INTRODUCCIÓN

Cada sustancia del universo, las piedras, el mar, nosotros mismos, los planetas y hasta las estrellas más lejanas, están enteramente formada por pequeñas partículas llamadas átomos.

Son tan pequeñas que no son posible fotografiarlas. Para hacernos una idea de su tamaño, un punto de esta línea puede contener dos mil millones de átomos.

Estas pequeñas partículas son estudiadas por la química, ciencia que surgió en la edad media y que estudia la materia.

Pero si nos adentramos en la materia nos damos cuenta de que está formada por átomos. Para comprender estos átomos a lo largo de la historia diferentes científicos han enunciado una serie de teorías que nos ayudan a comprender la complejidad de estas partículas. Estas teorías significan el asentamiento de la química moderna.

Como ya hemos dicho antes la química surgió en la edad media, lo que quiere decir que ya se conocía el átomo pero no del todo, así durante el renacimiento esta ciencia evoluciona.

Posteriormente a fines del siglo XVIII se descubren un gran número de elementos, pero este no es el avance más notable ya que este reside cuando Lavoisier da una interpretación correcta al fenómeno de la combustión.

Ya en el siglo XIX se establecen diferentes leyes de la combinación y con la clasificación periódica de los elementos (1871) se potencia el estudio de la constitución de los átomos.

Actualmente su objetivo es cooperar a la interpretación de la composición, propiedades, estructura y transformaciones del universo, pero para hacer todo esto hemos de empezar de lo más simple y eso son los átomos, que hoy conocemos gracias a esas teorías enunciadas a lo largo de la historia. Estas teorías que tanto significan para la química es lo que vamos a estudiar en las próximas hojas de este trabajo.

MARCO TEORICO:

¿QUÉ ES UN MODELO CIENTÍFICO?

Supongamos que nos dan una caja cerrada que no nos está permitido abrir y que contiene algo en su interior. Como no la podemos abrir, tendremos que recurrir a hacer una serie de pruebas o ensayos para averiguar lo que contiene: agitarla, pesarla. Con los datos obtenidos podremos forjar una idea, una imagen mental, sobre el contenido de la caja. Por otra parte, la idea o modelo que imaginamos nos permitirá formular predicciones: si, por ejemplo, concluimos que se trata de un líquido, podremos predecir que al hacerle un agujero, tal líquido se derramará.

Una idea o teoría sobre la naturaleza de un fenómeno para explicar hechos experimentales constituye lo que en ciencias se denomina modelo científico.

Un ejemplo de modelo científico es el modelo atómico. Nadie ha visto nunca un átomo. Es más, la propia ciencia predice que nunca se podrá ver. Sin embargo, observando una serie de fenómenos en el comportamiento de la materia es posible desarrollar una serie de ideas de como será la estructura de la materia.

LOS MODELOS ATÓMICOS.-

Demócrito, filosofo griego, fueron probablemente los primeros en creer que la materia estaba constituida por partículas que denominaron átomos, palabra que significa "sin división", ya que consideraban el átomo como único e indivisible. Se basaba, no en pruebas experimentales, sino en un razonamiento que puede sintetizarse así: un trozo de metal puede cortarse en 2 pedazos y cada uno de éstos en dos pedazos más...; estos pueden dividirse sucesivamente hasta llegar a un momento en que se obtenga una partícula que ya no sea posible dividirla: el átomo. Pensaba que los átomos tendrían formas y tamaños distintos: esféricos ,cilíndricos, irregulares...

Empédocles, otro filósofo griego, no creía en tal teoría y postulaba la idea de que la materia estaba constituida por 4 elementos que se combinaban entre sí. Según él, la vida sólo era posible donde había humedad: una flor sin agua se muere; luego el primer elemento era el agua. Pero el agua no es sólida, se escapa de las manos. Una montaña no puede estar formada de agua y necesita, por tanto, otro elemento que le dé consistencia, solidez. La tierra fue el segundo elemento de que habló Empédocles, pues, a su juicio, daba consistencia al agua. Sin embargo, el barro que resultaba de esta mezcla era muy blando. Creyó entonces que quien le daba dureza era un tercer elemento, el aire, pues seca o evapora el agua que contienen las cosas. Por último, Empédocles consideró el fuego como 4º elemento.

Posteriormente transcurre un largo período en la historia de la Química, la Alquimia, donde la preocupación primordial es tratar de convertir los metales conocidos en oro.

Modelo atómico de Dalton
Hacia el 1800, el profesor inglés John Dalton recogió la idea del átomo que dio el filosofo Demócrito, si bien esta vez basándose en métodos experimentales. Mediante el estudio de las leyes ponderales, concluye que:

· la materia está constituida por partículas indivisibles (átomos), 

· todos los átomos de un mismo elemento químico son iguales, 

· los átomos de elementos diferentes son también diferentes.
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Modelo atómico de Thompson.-
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En 1897 Joseph John Thompson realiza una serie de experimentos y descubre el electrón. En tubos de gases a baja presión en los que se establece una diferencia de potencial superior a 10.000 voltios, se comprobó que aparecían partículas con carga eléctrica negativa a las que se llamó electrones, y demostró que habían sido arrancados de los átomos (los cuales eran neutros). Tal descubrimiento modificó el modelo atómico de Dalton, que lo consideraba indivisible. Thompson supuso el átomo como una esfera homogénea e indivisible cargada positivamente en la que se encuentran incrustados los electrones. 

Modelo atómico de Rutherford

Posteriormente otro físico inglés, Ernest Rutherford, realizó una serie de experimentos. Hizo incidir sobre una lámina finísima de oro un delgado haz de partículas cargadas positivamente de masa mucho mayor que el electrón y dotadas de energía cinética alta. En el choque observó distintos comportamientos:

· la mayoría atravesaban la lámina sin desviarse 

· algunas se desviaban 

· muy pocas retrocedían

Esta experiencia implicaba:

· que los átomos estaban casi vacíos, pues la mayoría de las partículas las atravesaban 

· que hay una zona cargada positivamente, ya que algunas partículas retrocedían o se desviaban. Esta zona debe estar muy concentrada ya que es mayor el número de desviaciones que de choques.

Esto le condujo a proponer en 1911 un nuevo modelo atómico en el que se afirmaba que los átomos estaban constituidos por 2 zonas bien diferenciadas:
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Una de carga positiva con el 99,9% de la masa muy concentrada y por tanto de gran densidad a la que llamó núcleo. 

· Otra rodeando al núcleo a la que llamó corteza donde estaban los electrones con carga negativa girando alrededor del núcleo.

 Sin embargo, el modelo de Rutherford presentaba fallos:

· Según la teoría clásica de electromagnetismo, una partícula eléctrica acelerada emite energía. Y el electrón girando el torno al núcleo está sometido a una aceleración centrípeta por lo que irradiaría energía, perdería velocidad y, por fin, caería al núcleo desestabilizando el átomo. Pero como el átomo de hecho es estable, las cosas no pueden ocurrir según el modelo de Rutherford. 

· No explicaba los espectros

Radioactividad

Radioactividad es la propiedad que presentan los núcleos atómicos de ciertos isótopos de modificar espontáneamente su constitución, emitiendo simultáneamente una radiación característica.

La radioactividad puede ser:

· Radioactividad natural: Es la que manifiestan los isótopos que se encuentran en la naturaleza. 

· Radiactividad artificial o inducida: Es la que ha sido provocada por transformaciones nucleares artificiales.

Radiactividad natural

En 1896 Becquerel descubrió que ciertas sales de uranio emitían radiaciones espontáneamente, al observar que velaban las placas fotográficas envueltas en papel negro.

Hizo ensayos con el mineral en caliente, en frío, pulverizado, disuelto en ácidos y la intensidad de la misteriosa radiación era siempre la misma. Por tanto, esta nueva propiedad de la materia, que recibió el nombre de radiactividad, no dependía de la forma física o química en la que se encontraban los átomos del cuerpo radiactivo, sino que era una propiedad que radicaba en el interior mismo del átomo.

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

El fenómeno de la radiactividad se origina exclusivamente en el núcleo de los átomos radiactivos. Y la causa que lo origina se cree que es debida a la interacción neutrón-protón del mismo.
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Al estudiar la radiación emitida por el radio se comprobó que era compleja, pues al aplicarle un campo magnético parte de ella se desviaba de su trayectoria y otra parte no.

 

 

 Se comprobó que dicha radiación consta de 3 partes: 

· Radiación  : Identificada con núcleos de Helio (
· Radiación  : Son electrones resultantes de la desintegración de los neutrones del núcleo:

neutrón protón + electrón + neutrino

Debido a su carga es desviada por campos eléctricos y magnéticos. Es más penetrante, aunque su poder de ionización no es tan elevado como el de la radiación  .

· Radiación  : No es corpuscular como las 2 anteriores, sino de naturaleza electromagnética. Al no tener carga, los campos eléctricos y magnéticos no la afectan. Es la más penetrante, y muy peligrosa.

Las leyes de desintegración radiactiva, descritas por Soddy y Fajans, son:

· Cuando un átomo radiactivo emite una partícula  , la masa del átomo resultante disminuye en 4 unidades y el número atómico en 2. 

· Cuando un átomo radiactivo emite una partícula  , la masa del átomo resultante no varía y su número atómico aumenta en una unidad. 

· Cuando un núcleo exitado emite una radiación  no varía ni su masa ni su número atómico, solo pierde una cantidad de energía hv.

Las dos primeras leyes nos indican que cuando un átomo emite una radiación  o  se transforma en otro átomo de un elemento diferente. Este nuevo elemento puede ser radiactivo, transformándose en otro, y así sucesivamente, dando lugar a las llamadas series radiactivas.

Radiactividad artificial.

Se produce la radiactividad inducida cuando se bombardean ciertos núcleos estables con partículas apropiadas.

Si la energía de estas partículas tiene un valor adecuado penetran dentro del núcleo bombardeado y forman un nuevo núcleo que, en caso de ser inestable, se desintegra después radiactivamente. 

Fue descubierta por los esposos Curie, bombardeando núcleos de boro y aluminio con partículas  . Observaron que las sustancias bombardeadas emitían radiaciones después de retirar el cuerpo radiactivo emisor de las partículas  de bombardeo.

El estudio de la radiactividad permitió un mayor conocimiento de la estructura del núcleo atómico y de las partículas subatómicas. Se abre la posibilidad de convertir unos elementos en otros. Incluso el sueño de los alquimistas de transformar otros elementos en oro se hace realidad, aunque no resulte rentable.
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ESPECTROS ÓPTICOS.-

Cuando se hace pasar la radiación emitida por un cuerpo caliente a través de un prisma óptico, se descompone en distintas radiaciones electromagnéticas dependiendo de su distinta longitud de onda (los distintos colores de la luz visible, radiaciones infrarrojas y ultravioleta) dando lugar a un espectro óptico. Todas las radiaciones obtenidas impresionan las películas fotográficas y así pueden ser registradas.

Cada cuerpo caliente da origen a un espectro diferente ya que esta depende de la propia naturaleza del foco. 

Los espectros pueden ser de emisión y absorción. A su vez ambos se clasifican en continuos y discontinuos:

· ESPECTROS DE EMISIÓN: Son aquellos que se obtienen al descomponer las radiaciones emitidas por un cuerpo previamente exitado.

- Los espectros de emisión continuos se obtienen al pasar las radiaciones de cualquier sólido incandescente por un prisma. Todos los sólidos a la misma Temperatura producen espectros de emisión iguales. 
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Espectro continuo de la luz blanca

- Los espectros de emisión discontinuos se obtienen al pasar la luz de vapor o gas exitado. Las radiaciones emitidas son características de los átomos exitados.
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Espectro de emisión de vapores de Li

· ESPECTROS DE ABSORCIÓN: Son los espectros resultantes de intercalar una determinada sustancia entre una fuente de luz y un prisma

- Los espectros de absorción continuos se obtienen al intercalar el sólido entre el foco de radiación y el prisma. Así, por ejemplo, si intercalamos un vidrio de color azul quedan absorbidas todas las radiaciones menos el azul.

- Los espectros de absorción discontinuos se producen al intercalar vapor o gas entre la fuente de radiación y el prisma. Se observan bandas o rayas situadas a la misma longitud de onda que los espectros de emisión de esos vapores o gases.
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Espectro de absorción de vapores de Li

Se cumple así la llamada ley de Kirchhoff, que dice:

Todo cuerpo absorbe las mismas radiaciones que es capaz de emitir.

TEORÍA DE PLANCK

En 1900 emitió una hipótesis que interpretaba los resultados experimentales satisfactoriamente como los cuerpos captaban o emitían energía.

Según Planck, la energía emitida o captada por un cuerpo en forma de radiación electromagnética es siempre un múltiplo de la constante h, llamada posteriormente constante de Planck por la frecuencia v de la radiación.

 =nhv

h=6,62 10-34 J·s, constante de Planck

v=frecuencia de la radiación

A hv le llamó cuanto de energía. Que un cuanto sea más energético que otro dependerá de su frecuencia.

Modelo atómico de Bohr.-

Para salvar los inconvenientes del modelo anterior, N Bohr estableció una serie de postulados (basados en la teoría de Planck y los datos experimentales de los espectros) que constituyen el modelo atómico de Bohr:

· Admitió que hay ciertas órbitas estables en las cuales los electrones pueden girar alrededor del núcleo sin radiar energía. Deduce que sólo son posibles aquellas órbitas en las que el momento angular del electrón es múltiplo entero de [image: image4.png]
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Introduce un número n, llamado número cuántico principal, que da nombre a las distintas órbitas del átomo.

· [image: image260.png]


El electrón, cuando emite energía cae de una órbita a otra más próxima al núcleo. Lo contrario ocurre si capta energía. 

 

  

Como según la teoría electromagnética una carga acelerada tiene que irradiar energía, no puede haber ningún orbital permanente. Por eso, Bohr argumentaba que no se podía perder energía continuamente, sino en cuantos (de acuerdo con la teoría de Planck) equivalentes a la diferencia de energía entre las órbitas posibles.
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 Cuando a un átomo se le suministra energía y los electrones saltan a niveles más energéticos, como todo sistema tiende a tener la menor energía posible, el átomo es inestable y los electrones desplazados vuelven a ocupar en un tiempo brevísimo (del orden de 10-8) el lugar que dejasen vacío de menor energía, llamados niveles energéticos fundamentales.
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Así pues, ya tenemos una explicación de los espectros atómicos con el modelo de Bohr. Cuando un átomo es exitado por alguna energía exterior, algún electrón absorbe dicha energía pasando de un nivel energético fundamental a niveles de energía superior. Como, según Planck, la absorción de energía está [image: image263.png]


cuantizada, la diferencia de energía entre ambos niveles será hv. El electrón absorbe solo una radiación de frecuencia v determinada mayor cuanto mayor sea el "salto" del electrón. 

Así, en el espectro de absorción aparecerá una banda continua con algunas rayas negras que corresponderán a aquellas frecuencias determinadas que los electrones han captado para pasar de un nivel a otro más energético.

Como el átomo exitado es inestable, en un tiempo brevísimo el electrón desplazado volverá al nivel energético fundamental, emitiendo una energía de la misma frecuencia hv que absorbió anteriormente. 

Así, el espectro de emisión del elemento estará formado por líneas definidas, situadas en la misma longitud de onda que el espectro de emisión, separadas por zonas oscuras. 

 

Ello explica por que los espectros de los vapores o gases (en los que nos encontramos los átomos o moléculas aislados sin interaccionar entre sí) son discontinuos.

Es un hecho experimental que cada elemento químico tiene su espectro atómico característico.

Fue a partir de las series del hidrógeno, de las frecuencias de las distintas radiaciones emitidas, de donde Bohr dedujo los niveles de energía correspondientes a las órbitas permitidas. Sin embargo, al aplicar esta distribución de los niveles energéticos a otros elementos no se correspondían esos cálculos teóricos con los resultados experimentales de los espectros, que eran muchos más complejos. Incluso el mismo átomo de Hidrógeno con espectroscopios más precisos producía líneas que con el modelo de Bohr no se podía explicar.

Corrección de Somerfield.-
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Al perfeccionarse los espectroscopios (aparatos que muestran los espectros) se observó que las líneas del espectro del hidrógeno eran en realidad varias líneas muy juntas. Y lo que Bohr Creyó que eran estados únicos de energía eran varios estados muy próximos entre sí.

Sommerfield lo interpretó diciendo que las órbitas podían ser elípticas. Para ello introdujo un nuevo número cuántico l, también llamado número azimutal, que puede valer:

l=0,1,...,(n-1)

Este número nombra a cada uno de los niveles de energía posibles para cada valor de n. Con Sommerfield, para determinar la posición del electrón en el átomo de hidrógeno hay que dar 2 números cuánticos l y m.

Efecto Zeeman.-

Cuando se obtiene el espectro del átomo de hidrógeno mientras el gas está dentro de un campo magnético se observa un desdoblamiento de las líneas que analizó Sommerfield. Cada una de estas líneas se desdoblaba en varias. Este fenómeno desaparecía al desaparecer el campo magnético por lo que no se debe a que existan nuevos estados distintos de energía del electrón, sino que está provocado por la interacción del campo magnético externo y el campo magnético que crea el electrón al girar en su órbita.

Este problema se solucionó pensando que para algunas de las órbitas de Sommerfield existen varias orientaciones posibles en el espacio que interaccionan de forma distinta con el campo magnético externo. Para ello se creo un nuevo número cuántico magnético, que vale para cada valor de l:

m=-l,...,-1,0,1,...,+l

Para determinar pues la posición del electrón en el átomo de hidrógeno hay que dar 3 números cuánticos: n, l, m.

 Efecto Zeeman anómalo.-

Al perfeccionar los espectroscopios y analizar los espectros obtenidos por el efecto Zeeman, se comprobó que cada línea era en realidad dos líneas muy juntas. Esto se llamó efecto Zeeman anómalo, y si desaparecía el campo magnético externo también desaparecía este efecto.

Se explicó admitiendo que el electrón puede girar sobre sí mismo y hay dos posibles giros, que interaccionaban de forma distinta con el campo magnético externo y que por eso cada línea se desdoblaba en 2. Se creó un nuevo número cuántico s, o número de spin (giro), al que se le dio 2 valores, uno para cada sentido:

s=+1/2,-1/2

Para describir la posición de un electrón se necesitan 4 números cuánticos: (n,l,m,s).

Sin embargo, todo lo anterior sólo era útil para el átomo de hidrógeno, pues su aplicación en la descripción de otros átomos fracasó.

 PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE

Principio enunciado en 1927 por el alemán Werner Heisenberg según el cual no puede ser conocida con exactitud y simultáneamente la posición y la cantidad de movimiento de un electrón..

Este principio tiene su origen en la mecánica cuántica según la cual el mismo hecho de medir la velocidad o la posición de un electrón implica una imprecisión en la medida

Por ejemplo, en el caso de que pudiéramos "ver" un electrón u otra partícula subatómica, para poder medir la velocidad habría que iluminarlo. Pues bien, el fotón que ilumina a ese electrón modifica la cantidad de movimiento del mismo. Por tanto, modificaría su velocidad original que es lo que queríamos medir.

DUALIDAD ONDA-CORPÚSCULO

Al igual que el átomo, la luz ha sido motivo de estudio del hombre desde hace mucho tiempo, debido a su afán de comprender mejor las cosas que le rodean.

Ya 500 años antes de Jesucristo, Pitágoras afirmaba que la luz está formada por partículas que fluyen en línea recta y a gran velocidad del propio cuerpo luminoso que captan nuestros ojos.

Más tarde, Aristóteles sostuvo que la luz se propaga desde el cuerpo hasta el ojo, análogamente a como el sonido parte del cuerpo y llega al oído por vibraciones del aire.

Newton (1642-1727), se opuso tenazmente a esta teoría ondulatoria y fue partidario de la teoría corpuscular, cuya idea coincidía con la de Pitágoras. Esta teoría explica bien la reflexión (la luz se refleja en un espejo de modo análogo como una bola de billar rebota en la banda de la mesa). La refracción de la luz, aunque con más dificultades es también explicada, pero otros fenómenos como la polarización y la difracción no encuentran respuestas. 

Para otros, partidarios de la teoría ondulatoria de Huyghens (1629-1695), la luz está formada por vibraciones del éter. Sin embargo, pese a que esta explica perfectamente fenómenos como la polarización y la defracción, el gran prestigio de Newton, hizo que la teoría corpuscular prevaleciera durante todo el siglo XVIII.

Hasta el siglo XIX los físicos estaban divididos sobre la naturaleza de la luz. En 1815, el inglés Maxwell dedujo teóricamente que la velocidad de las ondas electromagnéticas era la misma que la de la luz. Este hecho le sugirió la idea de que la luz debía estar formada por vibraciones electromagnéticas de frecuencia elevada que no necesitan ningún medio material para propagarse. Según esta teoría no era necesaria la existencia del hipotético éter y la luz entraba a formar parte de las radiaciones electromagnéticas. Esto supuso un golpe de muerte para la teoría corpuscular.

Cuando parecía que el modelo ondulatorio de Huygens había logrado dar una explicación exacta sobre la naturaleza de la luz, los experimentos de Hertz en el año 1887 vienen a introducir un nuevo problema: el efecto fotoeléctrico: cuando se ilumina una superficie metálica con una radiación de frecuencia adecuada se produce una emisión de electrones. La teoría ondulatoria no da explicación suficiente del efecto fotoeléctrico, ya que según la misma la energía transportada por una onda es independiente de su frecuencia, mientras que la experiencia nos demuestra que por debajo de cierta frecuencia el efecto fotoeléctrico no se produce. 

La explicación del efecto fotoeléctrico fue dada por A. Einstein, basándose en la Teoría de Planck. Para Einstein, si la energía es emitida o absorbida de manera discontinua mediante cuantos de energía (como sostenía Planck) es porque la misma naturaleza de la luz (la energía radiante) es discontinua y está formada por paquetes de energía hv a los que llamó fotones, de modo que actúan de manera similar a los corpúsculos de Newton.

Se permaneció así, con un doble carácter corpuscular y ondulatorio, que prevalecía uno sobre otro según qué fenómeno se tratase, hasta que en 1923 Luis de Broigle acabó con las discrepancias y estableció la dualidad onda-corpúsculo. Según Broigle, el fotón puede ser considerado como un corpúsculo que parte del cuerpo luminoso y que en su rápido movimiento origina una onda electromagnética (cuya longitud de onda dedujo:  =h/mv), convertiendose así en un corpúsculo-onda, del mismo modo que al avanzar rápido un proyectil origina un movimiento periódico que nosotros percibimos como sonido. Del mismo modo que electrón transporta su campo eléctrico, cada cuanto de radiación transporta consigo un fenómeno periódico que se extiende por el espacio circundante. Por consiguiente, la aparente contradicción sobre la doble naturaleza de la luz cesa desde el momento en que la energía radiante constituida a la vez por ondas y corpúsculos, indisolublemente asociados. Porque entonces se concibe sin dificultad que el carácter ondulatorio se manifiesta más especialmente en ciertos fenómenos, mientras que en otros prevalece el carácter corpuscular.

Modelo mecanocuántico del átomo.-

Una de las consecuencias deducidas del Principio de Indeterminación de Heisenberg es que la interacción entre los aparatos de medida y los objetos de la medición hace imposible determinar simultáneamente y con precisión la posición y la velocidad del electrón. De aquí se sigue la imposibilidad de hablar de trayectorias: una trayectoria significa el conocimiento de la posición de una partícula en cada instante, y de la velocidad correspondiente a cada posición. Con este punto de vista, los modelos de Bohr y Sommerfield, muy intuitivos, han de parecer forzosamente limitados. En 1924 el francés Luis de Broigle amplía al electrón (y a otras partículas) la noción de dualidad onda-corpúsculo, según la cual el electrón lleva asociada una onda electromagnética de longitud  =h/mv. La hipótesis ondulatoria de la materia y el principio de indeterminación, alteraron los conceptos de posición, velocidad y orbital electrónico. Nació así un nuevo dominio de la física, la mecánica cuántica, que explica coherentemente los fenómenos del microcosmos.

En 1926 el austríaco Schrödiger basándose en la hipótesis de De Broigle y la idea de órbitas permitidas de Bohr, supone que esas órbitas debían de contener un número entero de longitudes de onda lo que daría origen a una onda estacionaria. Considerar una onda asociada al electrón explicaría la razón de ser de los orbitales posibles que Bohr estableció como postulado, cuya circunferencia sería un múltiplo de la longitud de onda de los electrones. 

El estado de un electrón de obtendría mediante la ecuación que Shröringer postula en 1926. Teniendo en cuenta el principio de incertidumbre dichas ecuaciones no se pueden resolver, pero se obtienen la llamada función de onda ( ), aproximación de carácter estadístico que nos permite deducir para cada nivel de energía la probabilidad de que los electrones estén en una u otra situación. Las órbitas electrónicas quedan sustituidas por zonas del espacio en la que existe el 99% de encontrar al electrón, a la que llamamos orbitales.

ESTRUCTURA DEL ÁTOMO.-

a) Núcleo atómico.

Tiene un tamaño diminuto respecto al volumen del átomo.

P. ej., para el átomo de Al: [image: image6.png]


 

Con Rutherford sólo se sabía que tiene carga eléctrica positiva. Hoy en día se sabe que, con el excepción que el átomo de hidrógeno (que sólo tiene un protón), los núcleos atómicos contienen una mezcla de protones y neutrones, colectivamente llamados como nucleones. El protón tiene la misma carga que el electrón pero positiva. El electrón es de tamaño similar, pero eléctricamente neutro. Ambos tienen una masa de 1 UMA. Los protones y los neutrones en el núcleo atómico se mantienen unidos por la acción de la fuerza nuclear fuerte, que supera a la fuerza de repulsión electromagnética mucho más débil que actúa entre los protones de carga positiva.

La corteza del átomo está formada por unas partículas llamadas electrones y de masa 1/1836 UMA, por lo que al ser tan pequeña se desprecia. Como el átomo es neutro debe haber el mismo número de electrones que de protones.

Al número de protones se le llama Z o número atómico, y se corresponde con el número de orden en el sistema periódico.

Como el átomo es eléctricamente neutro debe haber el mismo número de protones que de electrones.

Al número de neutrones se llama N

La masa atómica (A) de un átomo será la suma de los protones y de los neutrones (ya que la del electrón por ser muy pequeña se desprecia).

A=N+Z

Los átomos se representan así: [image: image7.png]


 (puede que nos encontremos el número atómico y la masa cambiada, pero simepre sabremos cual es uno y cual es otro porque la masa atómica siempre será mayor que el número atómico). Ej.:
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Para un mismo elemento químico, el número de protones que tienen sus átomos en sus núcleos es el mismo, pero no el de neutrones, el cual puede variar. Se llaman Isótopos de un elemento químico a los átomos deun mismo elemento químico que tienen el mismo número atómico pero distinto número de electrones. Ej.:

Isótopos del Hidrógeno: [image: image10.png]


 (protón), [image: image11.png]


 (deuterio), [image: image12.png]


 (titrio)

Esto es opuesto a lo que afirmaba Dalton, ya que creía que lo característico de los átomos de un mismo elemento químico era su masa atómica . Pero no, lo característico es su número atómico, es decir, todos los átomos de un mismo elemento químico siempre tienen igual número de protones en sus núcleos, pero pueden tener distinto número de neutrones, y por tanto diferentes masas atómicas.

Los isótopos son los responsables de que la masa de los elementos químicos en el sistema periódico no sea un número entero, ya que la masa que presentan las tablas periódicas es una masa resultante de promediar las masas de los diferentes isótopos existentes de un mismo elemento.

Los átomos son neutros, pues el número de cargas positivas es igual al número de cargas, es decir, el número de electrones es igual al número de protones.

Puede ocurrir que el átomo pierda o gane electrones (nunca que pierda o gane protones pues esto acarrearía la transformación de ese átomo en otro átomo de un elemento químico diferente), adquiriendo carga eléctrica neta y dando lugar a un ión:

· Si pierde electrones, adquiere carga eléctrica positiva y el ión se llama catión. 

· Si gana electrones, adquiere carga eléctrica negativa y el ión se llama anión.

b) Corteza atómica.-

NÚMEROS CUÁNTICOS

La situación de los electrones, su nivel de energía y otras características se expresan mediante los números cuánticos. Estos números cuánticos, que se fueron introducinedo como postulados a partir de las modificaciones introducidas en el modelo de Böhr para explicar los fenómenos experimentales, se pueden deducir teóricamente al resolver la ecuación de onda Shrödinger.

Cada electrón dentro de un átomo viene identificado por 4 números cuánticos:

· Número cuántico principal. Se reperesenta por la letra n.

Nos da idea del nivel de energía y el volumen real del orbital. Puede tomar los valores:

n=1, 2, 3, 4, ...

(K, L, M, N,...)

· Número cuántico secundario o azimutal. Se representa por la letra l.

Determina la forma del orbital. Puede tomar los valores:

l=0, 1, 2, 3, ...,n-1

(s, p, d, f,...)

O sea, 

Para n=1  l=0 (s)

n=2  [image: image13.png]1=06)
1=1(p)




n=3  [image: image14.png]



n=4  [image: image15.png]



...

· Número cuántico magnético. Se representa por la letra m.

Nos indica la orientación que tiene el orbital al someter el átomo a un campo magnético fuerte (efecto Zeeman).

Puede tomar los valores:

m=-l,...,0,...,+l

O sea,

Para l=0  m=0

l=1  [image: image16.png]



l=2  [image: image17.png]



l=3  [image: image18.png]



Cada valor de m es un orbital. En cada orbital caben como máximo 2 electrones.
Aspectos espaciales de los orbitales atómicos.-

· Los orbitales s (l=0) son esféricos. Su volumen depende del valor de n.

[image: image265.png]


 

 

 

· [image: image266.png]
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Los orbitales p son 3, tienen forma de 2 lóbulos unidos por los extremos y orientados en la dirección de los 3 ejes del espacio.  

· Los orbitales d son 5, cuya disposición y orientación dependen de los valores de m. [image: image269.png]
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CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA

Se entiende por configuración electrónica la distribución más estable, y por tanto, más probable de los electrones en torno al núcleo.

Para distribuir los electrones en los distintos niveles de energía tenemos en cuenta los siguientes pricipios y reglas:

· Principio de relleno o Aufbau. Los electrones entran en el átomo en los distintos orbitales de energía ocupando primero los de menor energía.

Para saber el orden de energía de los orbitales se usa el diagrama de Mouller.

[image: image274.png]


O Bien se sigue esta regla: "Los orbitales menos energéticos son los de menor valor de n+l. Si los orbitales tienen el mismo valor de n+l, tandrá menos energía los de menor valor de n".

De acuerdo con estas reglas el orden es el siguiente:

1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, 7s

 Sin embargo, este orden teórico presenta algunas excepciones. Por ejemplo, en las configuraciones de los lantánidos, aunque en teoría los orbitales 4f son más energéticos que los 5d, en realidad el átomo coloca primero un electrón en el 5d que entonces se vuelve más energético, y empieza a rellenar los 4f.

· En cada orbital sólo caben 2 electrones. Por tanto, la capacidad de los distintos subniveles son:

	Subnivel
	Nº de orbitales
	 
	Electrones por orbital
	Número de electrones

	s
	1

(l=0)
	*
	2
	2

	p
	3

(l=-1,0,+1)
	*
	2
	6

	d
	5

(l=-2+1,0,1,2)
	*
	2
	10

	f
	7

(l=-3,-2,-1,0,1,2,3)
	*
	2
	14


El número de electrones que caben en cada sunivel se puede tambien facilmente mediante la fórmula 2(2l+1) y el de cada nivel mediante la fórmula 2n2.

· Principio de exclusión de Pauli. No pueden existir dentro de un átomo dos electrones con sus 4 números cuánticos iguales. La consecuencia de esto es que en un orbital sólo puede haber 2 electrones con spines diferentes. 
Principio de Hund o de máxima multiplicidad. Un segundo electrón no entra en un orbital que esté ocupado por otro mientras que haya otro orbital desocupado de la misma energía (o sea, igual los valores de n y l)
MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Tabla periódica de los elementos

Tabla cuántica de los elementos
	


METODOLOGIA
Considerando los antecedentes estudiados en el marco teórico de esta práctica desarrolle las configuraciones electrónicas y gráficas de los elementos requeridos en los resultados.

RESULTADOS

	Nombre
	Símbolo
	Configuración electrónica
	Configuración gráfica

	Potasio
	
	
	

	Calcio
	
	
	

	Azufre
	
	
	

	Cloro
	
	
	

	Rubidio
	
	
	

	Estroncio
	
	
	

	Selenio
	
	
	

	Bromo
	
	
	

	Cesio
	
	
	

	Bario
	
	
	

	Telurio
	
	
	

	Yodo
	
	
	

	Titanio
	
	
	

	Itrio
	
	
	

	Zirconio
	
	
	

	Hierro
	
	
	

	Plata
	
	
	

	Oro
	
	
	

	Mercurio
	
	
	

	Arsénico
	
	
	

	Manganeso
	
	
	

	Uranio
	
	
	

	Californio
	
	
	

	Osmio
	
	
	

	Lantano
	
	
	

	Actino
	
	
	

	Molibdeno
	
	
	

	Cromo
	
	
	

	Argon
	
	
	

	Xenón
	
	
	


CUESTIONARIO

1.  Enuncie los postulados de la Teoría Atómica de Dalton, ¿cuál fue el objeto de esta teoría?

2. ¿La Teoría Atómica de Dalton permitió explicar todas las leyes fundamentales de la química?, fundamentar.

3. El peso atómico de un elemento es el peso de un átomo expresado en:

a) Gramos.

b) Miligramos.

c) No es un peso, si no un número que indica una relación.

d) Ninguna respuesta es correcta. 

4. En una configuración electrónica que representa el número cuantico “l”

5 En una configuración electrónica que representa el número cuantico “m”
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PRÁCTICA No. 2

PROPIEDADES PERIÓDICAS DE LOS ELEMENTOS

TABLA PERIODICA

OBJETIVO

Conocer los antecedentes que dierón origen a la tabla periódica moderna y reconocer las propiedades periódicas de los elementos que fundamentan su posición en la tabla periódica moderna.

INTRODUCCIÓN

El sistema periódico es la expresión del la ley periódica y en él, los elementos están dispuestos en filas que se encuentran en orden creciente de su número atómico y cuya longitud es tal que los elementos con propiedades químicas similares están uno debajo de los otros.

Entre los aspectos más sobresalientes del sistema periódico se pueden mencionar los siguientes:

(a). Las filas horizontales se conocen como periodos, siendo el primer periodo el constituido por elementos tales como Hidrógeno (H) y Helio (He); es seguido por Litio (Li) y Neón (Ne) y así sucesivamente.

(b). Las columnas verticales se conocen cono grupos y se enumeran del uno al ocho empezando por la izquierda.

Cada periodo con un elemento cuyo átomo tiene un sólo electrón s en su último nivel y termina con un elemento cuyo átomo tiene en su último nivel ocho electrones (s p) que corresponde a los gases nobles. El número de periodo indica el número de capas electrónicas de los átomos de cada elemento.

En el sistema periódico se divide en cuatro regiones dependiendo de la configuración electrónica de los átomos  y son las siguientes: s, p, d, f.

La variación periódica de las propiedades de las propiedades de los elementos esta relacionada con la repetición periódica de las estructuras periódicas semejantes.

MARCO TEORICO:

Clasificación de los elementos (Tabla Periódica)

Antecedentes
El descubrimiento de un gran número de elementos y el estudio de sus propiedades puso de manifiesto entre algunos de ellos ciertas semejanzas. Esto indujo a los químicos a buscar una clasificación de los elementos no solo con objeto de facilitar su conocimiento y su descripción, sino, más importante, para las investigaciones que conducen a nuevos avances en el conocimiento de la materia.

1.    Primera tentativa de clasificación: Tríadas de Döbereiner. Entre 1817 y 1829, J. W. Döbereiner, profesor de Química de la Universidad de Jena, expuso su ley de las tríadas, agrupando elementos con propiedades semejantes.

2.     Segunda tentativa de clasificación: Ley de las octavas de Newlands. En 1864, el químico inglés J. A. R. Newlands observó que dispuestos los elementos en orden crecientes a sus pesos atómicos, después de cada siete elementos, en el octavo se repetían las propiedades del primero y por analogía con la escala musical enunciaba su ley de las octavas.

3.     Tercera tentativa de clasificación: Sistema periódico de Mendelejeff. Fue el químico ruso Dimitri I. Mendelejeff el que estableció la tabla periódica de los elementos comprendiendo el alcance de la ley periódica.

Tabla Periódica
Los primeros trabajos de Mendelejeff datan de 1860 y sus conclusiones fueron leídas 1869 en la sociedad Química Rusa. El mismo resumió su trabajo en los siguientes postulados:

1.  Si se ordenan los elementos según sus pesos atómicos, muestran una evidente periodicidad.

2.  Los elementos semejantes en sus propiedades químicas poseen pesos atómicos semejantes (K, Rb, Cs).

3.  La colocación de los elementos en orden a sus pesos atómicos corresponde a su valencia.

4.  Los elementos más difundidos en la Naturaleza son los de peso atómico pequeño. Estos elementos poseen propiedades bien definidas. Son elementos típicos.

5.  El valor del peso atómico caracteriza un elemento y permite predecir sus propiedades.

6.  Se puede esperar el descubrimiento de elementos aún desconocidos.

7.  En determinados elementos puede corregirse el peso atómico si se conoce el de los elementos adyacentes.

He aquí una síntesis clara y muy completa no solo de la construcción de la tabla, sino también de su importancia química. La tabla periódica moderna consta de siete períodos y ocho grupos.

Períodos:Cada franja horizontal.

Grupo Cada franja vertical.

Familia: Grupo de elementos que tienen propiedades semejantes.

Ventajas del sistema de Mendelejeff
1.     Corrigió los pesos atómicos y las valencias de algunos elementos por no tener sitio en su tabla de la forma en que eran considerado hasta entonces.

2.     Señaló las propiedades de algunos elementos desconocidos, entre ellos, tres a los que llamó eka-boro, eka-aluminio, y eka-silicio.

3.     En 1894 Ramsy descubrió un gas el que denominó argón. Es monoatómico, no presenta reacciones químicas y carecía de un lugar en la tabla. Inmediatamente supuso que debían existir otros gases de propiedades similares y que todos juntos formarían un grupo. En efecto, poco después se descubrieron los otros gases nobles y se les asignó el grupo cero.

4.     Todos los huecos que dejó en blanco se fueron llenando al descubrirse los elementos correspondientes. Estos presentaban propiedades similares a las asignadas por Mendelejeff.

Defectos de la tabla de Mendelejeff
1.       No tiene un lugar fijo para el hidrógeno.

2.       Destaca una sola valencia.

3.       El conjunto de elementos con el nombre de tierras raras o escasas (lantánidos) no tiene ubicación en la tabla o es necesario ponerlos todos juntos en un mismo lugar, como si fueran un solo elemento, lo cual no es cierto.

4.       No había explicación posible al hecho de que unos períodos contarán de 8 elementos: otros de 18, otros de 32, etc.

5.       La distribución de los elementos no está siempre en orden creciente de sus pesos atómicos.

Tabla periódica moderna
En el presente siglo se descubrió que las propiedades de los elementos no son función periódica de los pesos atómicos, sino que varían periódicamente con sus números atómicos o carga nuclear. He aquí la verdadera Ley periódica moderna por la cual se rige el nuevo sistema: "Las propiedades de los elementos son función periódica de sus números atómicos"

Modernamente, el sistema periódico se representa alargándolo en sentido horizontal lo suficiente para que los períodos de 18 elementos formen una sola serie. Con ello desaparecen las perturbaciones producidas por los grupos secundarios. El sistema periódico largo es el más aceptado; la clasificación de Werner, permite apreciar con más facilidad la periodicidad de las propiedades de los elementos.

Propiedades periódicas y no periódicas de los elementos químicos
Son propiedades periódicas de los elementos químicos las que desprenden de los electrones de cadena de valencia o electrones del piso más exterior así como la mayor parte de las propiedades físicas y químicas.

Radio atómico
Es la distancia de los electrones más externos al núcleo. Esta distancia se mide en Angström (A = 10-8), dentro de un grupo Sistema periódico, a medida que aumenta el número atómico de los miembros de una familia aumenta la densidad, ya que la masa atómica crece mas que el volumen atómico, el color F (gas amarillo verdoso), Cl (gas verde), Br (líquido rojo), I sólido (negro púrpura), el lumen y el radio atómico, el carácter metálico, el radio iónico, aunque el radio iónico de los elementos metálicos es menor que su radio atómico.

Afinidad electrónica
La electroafinidad, energía desprendida por un ion gaseoso que recibe un electrón y pasa a átomos gaseosos, es igual el valor al potencial de ionización y disminuye al aumentar el número atómico de los miembros de una familia. La electronegatividad es la tendencia de un átomo a captar electrones. En una familia disminuye con el número atómico y en un período aumenta con el número atómico.
Tabla periódica moderna
	Grupo
	1
	2
	 
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10
	11
	12
	13
	14
	15
	16
	17
	18

	 
	IA
	IIA
	 
	IIIB
	IVB
	VB
	VIB
	VIIB
	VIIIB
	IB
	IIB
	IIIA
	IVA
	VA
	VIA
	VIIA
	VIIIA

	Periodo
	 

	1
	1
H
	 
	2
He

	2
	3
Li
	4
Be
	 
	5
B
	6
C
	7
N
	8
O
	9
F
	10
Ne

	3
	11
Na
	12
Mg
	 
	13
Al
	14
Si
	15
P
	16
S
	17
Cl
	18
Ar

	4
	19
K
	20
Ca
	 
	21
Sc
	22
Ti
	23
V
	24
Cr
	25
Mn
	26
Fe
	27
Co
	28
Ni
	29
Cu
	30
Zn
	31
Ga
	32
Ge
	33
As
	34
Se
	35
Br
	36
Kr

	5
	37
Rb
	38
Sr
	 
	39
Y
	40
Zr
	41
Nb
	42
Mo
	43
Tc
	44
Ru
	45
Rh
	46
Pd
	47
Ag
	48
Cd
	49
In
	50
Sn
	51
Sb
	52
Te
	53
I
	54
Xe

	6
	55
Cs
	56
Ba
	*
	72
Hf
	73
Ta
	74
W
	75
Re
	76
Os
	77
Ir
	78
Pt
	79
Au
	80
Hg
	81
Tl
	82
Pb
	83
Bi
	84
Po
	85
At
	86
Rn

	7
	87
Fr
	88
Ra
	**
	104
Rf
	105
Db
	106
Sg
	107
Bh
	108
Hs
	109
Mt
	110
Uun
	111
Uuu
	112
Uub
	113
Uut
	114
Uuq
	115
Uup
	116
Uuh
	117
Uus
	118
Uuo

	 

	Lantanidos
	*
	57
La
	58
Ce
	59
Pr
	60
Nd
	61
Pm
	62
Sm
	63
Eu
	64
Gd
	65
Tb
	66
Dy
	67
Ho
	68
Er
	69
Tm
	70
Yb
	71
Lu
	 

	Actinidos
	**
	89
Ac
	90
Th
	91
Pa
	92
U
	93
Np
	94
Pu
	95
Am
	96
Cm
	97
Bk
	98
Cf
	99
Es
	100
Fm
	101
Md
	102
No
	103
Lr
	 


 

PROPIEDADES PERIÓDICAS DE CADA UNO DE LOS ELEMENTOS

	METALES ALCALINOS


 

	NOMBRE
	CESIO
	FRANCIO
	LITIO

	Símbolo
	Cs
	Fr
	Li

	Período
	6
	7
	2

	Grupo
	1
	1
	1

	Masa atómica
	132,90545
	(223)
	6,941

	Número atómico
	55
	87
	3

	Número de oxidación
	1
	1
	1

	Estado de agregación
	líquido
	líquido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 18 - 8 - 1
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 8 - 1
	2 - 1

	Electronegatividad
	0,79
	0,7
	1,0

	Energía de 1º ionización (eV)
	3,894
	-
	5,392

	Isótopos (abundancia %)
	133  (100)
	223  (100)
	6  (7,42)

	
	
	
	7  (92,58)


 

	NOMBRE
	POTASIO
	RUBIDIO
	SODIO

	Símbolo
	K
	Rb
	Na

	Período
	4
	5
	3

	Grupo
	1
	1
	1

	Masa atómica
	39,0983
	85,4678
	22,989770

	Número atómico
	19
	37
	11

	Número de oxidación
	1
	1
	1

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 8 - 1
	2 - 8 - 18  - 8 - 1
	2 - 8  - 1

	Electronegatividad
	0,8
	0,8
	0,9

	Energía de 1º ionización (eV)
	4,341
	4,177
	5,139

	Isótopos (abundancia %)
	39  (93,078)
	85  (72,15)
	23  (100)

	
	40  (0,0118)
	
	

	
	
	87  (27,85)
	

	
	41  (6,9102)
	
	


 

 

	NOMBRE
	BARIO
	BERILIO
	CALCIO

	Símbolo
	Ba
	Be
	Ca

	Período
	6
	2
	4

	Grupo
	2
	2
	2

	Masa atómica
	137,327
	9,012182
	40,078

	Número atómico
	56
	4
	20

	Número de oxidación
	2
	2
	2

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 18 - 8 - 2
	2 - 2
	2 - 8  - 8 - 2

	Electronegatividad
	1,02
	1,5
	1,0

	Energía de 1º ionización (eV)
	5,212
	9,322
	6,113

	Isótopos (abundancia %)
	130  (0,101)
	9  (100)
	40  (96,9667)

	
	132  (0,097)
	
	

	
	
	
	42   (0,64)

	
	134  (2,42)
	
	

	
	
	
	43 (0,145)

	
	135  (6,59)
	
	

	
	
	
	44    (2,06)

	
	136  (7,81)
	
	

	
	
	
	46  (0,0033)

	
	137  (11,32)
	
	

	
	
	
	48  (0,185)

	
	138  (71,662)
	
	


 

	NOMBRE
	ESTRONCIO
	MAGNESIO
	RADIO

	Símbolo
	Sr
	Mg
	Ra

	Período
	5
	3
	7

	Grupo
	2
	2
	2

	Masa atómica
	87,62
	24,3050
	(226)

	Número atómico
	38
	12
	88

	Número de oxidación
	2
	2
	2

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 8 - 2
	2 - 8 -  2
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 8 - 2

	Electronegatividad
	1,0
	1,2
	0,9

	Energía de 1º ionización (eV)
	5,695
	7,646
	5,279

	Isótopos (abundancia %)
	84  (0,56)
	24  (78,60)
	226  (100)

	
	86    (9,86)
	
	

	
	
	25   (10,11)
	

	
	87  (7,02)
	
	

	
	
	26    (11,29)
	

	
	88   (82,56)
	
	


 

 

 

 

	ELEMENTOS DE TRANSICION


 

	NOMBRE
	ACTINIO
	ESCANDIO
	ITRIO
	LANTANO

	Símbolo
	Ac
	Sc
	Y
	La

	Período
	7
	4
	5
	6

	Grupo
	3
	3
	3
	3

	Masa atómica
	(227)
	44,955910
	88,90585
	138,9055

	Número atómico
	89
	21
	39
	57

	Número de oxidación
	3
	3
	3
	3

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 9 - 2
	2 - 8  - 9 - 2
	2 - 8 - 18 - 9 - 2
	2 - 8 - 18 - 18 - 9 - 2

	Electronegatividad
	1,1
	1,3
	1,2
	1,17

	Energía de 1º ionización (eV)
	6,9
	6,54
	6,38
	5,577

	Isótopos     (abundancia %)
	227 (100)
	45  (100)
	89  (100)
	139  (99,911)

	
	
	
	
	138  (0,089)


 

	NOMBRE
	CIRCONIO
	HAFNIO
	TITANIO

	Símbolo
	Zr
	Hf
	Ti

	Período
	5
	6
	4

	Grupo
	4
	4
	4

	Masa atómica
	91,224
	178,49
	47,867

	Número atómico
	40
	72
	22

	Número de oxidación
	4
	4
	2 ; 3 ; 4

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 10 - 2
	2 - 8 - 18 - 32 - 10 - 2
	2 - 8 - 10 - 2

	Electronegatividad
	1,4
	1,3
	1,5

	Energía de 1º ionización (eV)
	6,84
	7,2
	6,82

	Isótopos (abundancia %)
	90  (51,46)
	174  (0,16)
	46  (8,25)

	
	
	176 (5,26)
	

	
	91   (11,23)
	
	47   (7,44)

	
	
	177 (18,60)
	

	
	92  (17,11)
	
	48  (73,72)

	
	
	178  (27,28)
	

	
	94   (17,40)
	
	49  (5,41)

	
	
	179  (13,62)
	

	
	96  (2,80)
	
	50  (5,18)

	
	
	180  (35,08)
	


 

	NOMBRE
	NIOBIO
	TANTALIO
	VANADIO

	Símbolo
	Nb
	Ta
	V

	Período
	5
	6
	4

	Grupo
	5
	5
	5

	Masa atómica
	92,90638
	180,9479
	50,9415

	Número atómico
	41
	73
	23

	Número de oxidación
	3 ;  5
	5
	2 ; 3 ; 4 ; 5

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 12 - 1
	2 - 8 - 18 - 32 - 11 - 2
	2 - 8 - 11 - 2

	Electronegatividad
	1,6
	1,54
	1,6

	Energía de 1º ionización (eV)
	6,88
	7,89
	6,74

	Isótopos (abundancia %)
	93  (100)
	180  (0,0123)
	50  (0,24)

	
	
	181   (99,9877)
	51   (99,76)


 

	NOMBRE
	CROMO
	MOLIBDENO
	WOLFRAMIO

	Símbolo
	Cr
	Mo
	W

	Período
	4
	5
	6

	Grupo
	6
	6
	6

	Masa atómica
	51,9961
	95,94
	183,84

	Número atómico
	24
	42
	74

	Número de oxidación
	2 ; 3  ; 6
	2 ; 3 ; 4 ; 5 ; 6
	2 ; 3 ; 4 ; 5 ; 6

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 12 - 2
	2 - 8 - 18 - 13 -  1
	2 - 8 - 18 - 32 - 12 - 2

	Electronegatividad
	1,6
	1,8
	1,7

	Energía de 1º ionización (eV)
	6,766
	7,099
	7,98

	Isótopos (abundancia %)
	50  (4,31)
	92 (15,86)
	180  (0,135)

	
	
	94  (9,12)
	

	
	52   (83,76)
	
	182  (26,415)

	
	
	95  (15,70)
	

	
	
	96 (16,50)
	183  (14,42)

	
	53  (9,55)
	
	

	
	
	97 (9,45)
	184   (30,63)

	
	
	98  (23,75)
	

	
	54  (2,38)
	
	186 (28,4)

	
	
	100   (9,62)
	


 

	NOMBRE
	MANGANESO
	RENIO
	TECNECIO

	Símbolo
	Mn
	Re
	Tc

	Período
	4
	6
	5

	Grupo
	7
	7
	7

	Masa atómica
	54,938049
	186,207
	(98)

	Número atómico
	25
	75
	43

	Número de oxidación
	2 ; 3 ; 4 ; 6 ; 7
	- 1 ; 2 ; 4 ; 6 ; 7
	7

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 13 - 2
	2 - 8 - 18 - 32 - 13 -  2
	2 - 8 - 18 - 14 -  1

	Electronegatividad
	1,5
	1,9
	1,9

	Energía de 1º ionización (eV)
	7,435
	7,88
	7,28

	Isótopos (abundancia %)
	55  (100)
	185  (37,07)
	?

	
	
	187   (62,93)
	


 

	NOMBRE
	HIERRO
	OSMIO
	RUTENIO

	Símbolo
	Fe
	Os
	Ru

	Período
	4
	6
	5

	Grupo
	8
	8
	8

	Masa atómica
	55,845
	190,23
	101,07

	Número atómico
	26
	76
	44

	Número de oxidación
	2 ; 3
	2 ; 3 ; 4 ; 6 ;  8
	2 ; 3 ; 4 ; 6 ;  8

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 14 - 2
	2 - 8 - 18 - 32 - 14 -  2
	2 - 8 - 18 - 15 -  1

	Electronegatividad
	1,8
	2,2
	2,2

	Energía de 1º ionización (eV)
	7,870
	8,70
	7,37

	Isótopos (abundancia %)
	54  (5,84)
	184  (0,018)
	96  (5,57)

	
	
	186 (1,59)
	

	
	
	
	98  (1,91)

	
	56  (91,68)
	
	

	
	
	
	99  (12,72)

	
	
	187  (1,64)
	

	
	
	188  (13,3)
	

	
	
	
	100  (12,7)

	
	57  (2,17)
	
	

	
	
	
	101 (17,0)

	
	
	189 (16,1)
	

	
	
	190  (26,377)
	

	
	
	
	102  (31,6)

	
	58  (0,31)
	
	

	
	
	
	104   (18,5)

	
	
	192   (40,975)
	


 

	NOMBRE
	COBALTO
	IRIDIO
	RODIO

	Símbolo
	Co
	Ir
	Rh

	Período
	4
	6
	5

	Grupo
	9
	9
	9

	Masa atómica
	58,933200
	192,217
	102,90550

	Número atómico
	27
	77
	45

	Número de oxidación
	2 ; 3
	2 ; 3 ; 4 ; 6
	2 ; 3 ; 4

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 15 - 2
	2 - 8 - 18 - 32 - 17
	2 - 8 - 18 - 16 -  1

	Electronegatividad
	1,8
	2,2
	2,28

	Energía de 1º ionización (eV)
	7,86
	9,1
	7,46

	Isótopos (abundancia %)
	59  (100)
	191 (38,5)
	103  (100)

	
	
	193  (61,5)
	


 

	NOMBRE
	NÍQUEL
	PALADIO
	PLATINO

	Símbolo
	Ni
	Pd
	Pt

	Período
	4
	5
	6

	Grupo
	10
	10
	10

	Masa atómica
	58,6934
	106,42
	195,078

	Número atómico
	28
	46
	78

	Número de oxidación
	2 ; 3
	2 ; 4
	2 ; 4

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 16 - 2
	2 - 8 - 18 - 18
	2 - 8 - 18 - 32 - 17 -  1

	Electronegatividad
	1,8
	2,20
	2,7

	Energía de 1º ionización (eV)
	7,635
	8,34
	9,0

	Isótopos (abundancia %)
	58  (68,0769)
	102  (0,96)
	190  (0,0127)

	
	
	104 (10,97)
	

	
	
	
	192 (0,78)

	
	60  (26,2231)
	
	

	
	
	105  (22,21)
	

	
	
	
	194  (32,9)

	
	61  (1,1399)
	
	

	
	
	106  (27,33)
	195  (33,9)

	
	62  (3,6345)
	
	

	
	
	
	196 (25,2073)

	
	
	108 (26,73)
	

	
	64   (0,9256)
	
	

	
	
	
	198  (7,20)

	
	
	110  (11,8)
	


 

	NOMBRE
	COBRE
	ORO
	PLATA

	Símbolo
	Cu
	Au
	Ag

	Período
	4
	6
	5

	Grupo
	11
	11
	11

	Masa atómica
	63,546
	196,96655
	107,8682

	Número atómico
	29
	79
	47

	Número de oxidación
	1 ; 2
	1 ; 3
	1

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 18 - 1
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 1
	2 - 8 - 18 - 18 -  1

	Electronegatividad
	1,9
	2,4
	1,9

	Energía de 1º ionización (eV)
	7,726
	9,225
	7,576

	Isótopos (abundancia %)
	63  (69,1)
	197  (100)
	107  (51,35)

	
	65   (30,9)
	
	109(48,65)


 

	NOMBRE
	CADMIO
	CINC
	MERCURIO

	Símbolo
	Cd
	Zn
	Hg

	Período
	5
	4
	6

	Grupo
	12
	12
	12

	Masa atómica
	112,411
	65,39
	200,59

	Número atómico
	48
	30
	80

	Número de oxidación
	2
	2
	1 ; 2

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	líquido

	Estructura electrónica
	2 - 8  - 18 - 18 - 2
	2 - 8 - 18 - 2
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 2

	Electronegatividad
	1,69
	1,65
	1,9

	Energía de 1º ionización (eV)
	8,993
	9,394
	10,437

	Isótopos (abundancia %)
	106  (1,25)
	64  (48,89)
	196  (0,146)

	
	
	
	198  (10,02)

	
	108 (0,89)
	
	

	
	
	66 (27,82)
	

	
	110  (12,49)
	
	

	
	
	
	199  (16,834)

	
	
	67  (4,11)
	

	
	111 (12,80)
	
	

	
	
	
	200  (23,13)

	
	112  (24,13)
	
	

	
	
	
	201 (13,22)

	
	113 (12,22)
	
	

	
	
	68   (18,56)
	

	
	
	
	202  (29,8)

	
	114  (28,73)
	
	

	
	
	70  (0,62)
	

	
	116  (7,49)
	
	

	
	
	
	204   (6,85)


 

 

 

	GRUPOS 13 a 17


 

	NOMBRE
	ALUMINIO
	BORO
	GALIO
	INDIO
	TALIO

	Símbolo
	Al
	B
	Ga
	In
	Tl

	Período
	3
	2
	4
	5
	6

	Grupo
	13
	13
	13
	13
	13

	Masa atómica
	26,981538
	10,811
	69,723
	114,818
	204,3833

	Número atómico
	13
	5
	31
	49
	81

	Número de oxidación
	3
	3
	3
	3
	1 ; 3

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	líquido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 3 
	2 - 3
	2 - 8 - 18 - 3
	2 - 8 - 18 - 18 - 3
	2 - 8 -  18 - 32 - 18 - 3

	Electronegatividad
	1,61
	2,0
	1,81
	1,78
	1,8

	Energía de 1º ionización (eV)
	5,986
	8,298
	5,999
	5,786
	6,108

	Isótopos (abundancia %)
	27  (100)
	10  (18,66)
	69  (60,2)
	113  (4,33)
	203  (29,50)

	
	
	11  (81,34)
	71  (39,8)
	115  (95,67)
	205  (70,50)


 

	NOMBRE
	CARBONO
	ESTAÑO
	GERMANIO
	PLOMO
	SILICIO

	Símbolo
	C
	Sn
	Ge
	Pb
	Si

	Período
	2
	5
	4
	6
	3

	Grupo
	14
	14
	14
	14
	14

	Masa atómica
	12,0107
	118,710
	72,61
	207,2
	28,0855

	Número atómico
	6
	50
	32
	82
	14

	Número de oxidación
	-2 ; 2 ; 4
	2 ; 4
	4
	2 ; 4
	4

	Estado de agregación
	sólido
	sólido
	sólido
	sólido
	Sólido

	Estructura electrónica
	2 - 4
	2 - 8- 18 - 18 - 4
	2 - 8 - 18 - 4
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 4
	2 - 8 - 4

	Electronegatividad
	2,5
	1,8
	2,01
	1,8
	1,90

	Energía de 1º ionización (eV)
	11,260
	7,344
	7,899
	7,289
	8,151

	Isótopos (abundancia %)
	12  (98,892)
	112  (0,95)
	70  (20,55)
	204  (1,40)
	28  (92,17)

	
	
	114  (0,65)
	
	
	

	
	
	115  (0,34)
	72   (27,37)
	
	

	
	
	
	
	206  (25,2)
	

	
	
	116  (14,24)
	
	
	29  (4,71)

	
	
	117  (7,57)
	73  (7,67)
	
	

	
	13   (1,108)
	118  (24,01)
	
	207  (21,7)
	

	
	
	119  (8,58)
	74  (36,74)
	
	

	
	
	120  (32,97)
	
	
	30  (3,12)

	
	
	
	
	208  (51,7)
	

	
	
	122  (4,71)
	76 (7,67)
	
	

	
	
	124  (5,98)
	
	
	


 

	NOMBRE
	ANTIMONIO
	ARSENICO
	BISMUTO
	FÓSFORO
	NITRÓGENO

	Símbolo
	Sb
	As
	Bi
	P
	N

	Período
	5
	4
	6
	3
	2

	Grupo
	15
	15
	15
	15
	15

	Masa atómica
	121,760
	74,92160
	208,98038
	30,973761
	14,00674

	Número atómico
	51
	33
	83
	15
	7

	Número de oxidación
	-3 ; 3 ; 5
	-3 ; 3 ; 5
	3 ; 5
	-3 ; 3 ; 5
	-3 ; 3 ; 5

	Estado de agregación
	Sólido
	sólido
	sólido
	sólido
	gaseoso

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 18 - 5
	2 - 8 - 18 - 5
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 5
	2 - 8 - 5
	2 - 5

	Electronegatividad
	1,9
	2,0
	1,9
	2,19
	3,05

	Energía de 1º ionización (eV)
	8,641
	9,81
	7,416
	10,486
	14,534

	Isótopos (abundancia %)
	121  (57,25)
	75  (100)
	209  (100)
	31  (100)
	14  (99,635)

	
	123  (42,75)
	
	
	
	15  (0,365)


 

	NOMBRE
	AZUFRE
	OXÍGENO
	POLONIO
	SELENIO
	TELURIO

	Símbolo
	S
	O
	Po
	Se
	Te

	Período
	3
	2
	6
	4
	5

	Grupo
	16
	16
	16
	16
	16

	Masa atómica
	32,066
	15,9994
	(209)
	78,96
	127,60

	Número atómico
	16
	8
	84
	34
	52

	Número de oxidación
	-2 ; 4 ; 6
	-2
	6
	-2 ; 4 ; 6
	-2 ; 4 ; 6

	Estado de agregación
	sólido
	gaseoso
	sólido
	sólido
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 6
	2 - 6
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 6
	2 - 8 - 18 - 6
	2 - 8 - 18 - 18 - 6

	Electronegatividad
	2,5
	3,5
	2,0
	2,4
	2,1

	Energía de 1º ionización (eV)
	10,360
	13,618
	8,42
	9,752
	9,009

	Isótopos (abundancia %)
	32  (95,018)
	16  (99,759)
	210  (100)
	74  (0,87)
	120 (0,089)

	
	
	
	
	
	122  (2,46)

	
	33  (0,750)
	
	
	76 (9,02)
	

	
	
	
	
	
	123  (0,87)

	
	
	17  (0,037)
	
	77  (7,58)
	

	
	
	
	
	
	124   (4,61)

	
	34  (4,215)
	
	
	78 (23,52)
	125  (6,99)

	
	
	
	
	
	126  (18,71)

	
	
	18  (0,204)
	
	80  (49,82)
	

	
	
	
	
	
	128   (31,786)

	
	36   (0,017)
	
	
	82 (9,19)
	

	
	
	
	
	
	130   (34,485)


 

	NOMBRE
	ASTATO
	BROMO
	CLORO
	FLÚOR
	IODO

	Símbolo
	At
	Br
	Cl
	F
	I

	Período
	6
	4
	3
	2
	5

	Grupo
	17
	17
	17
	17
	17

	Masa atómica
	(210)
	79,904
	35,4527
	18,9984032
	126,90447

	Número atómico
	85
	35
	17
	9
	53

	Número de oxidación
	-1 ; 1 ; 3 ; 5 ; 7
	-1 ; 1 ; 3 ; 5 ; 7
	-1 ; 1 ; 3 ; 5 ; 7
	-1
	-1 ; 1 ; 3 ; 5 ; 7

	Estado de agregación
	sólido
	líquido
	gaseoso
	gaseoso
	sólido

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 7
	2 - 8 - 18 - 7
	2 - 8 - 7
	2 - 7
	2 - 8 - 18 - 18 - 7

	Electronegatividad
	2,2
	2,8
	3,0
	3,98
	2,5

	Energía de 1º ionización (eV)
	-
	11,814
	12,967
	17,422
	10,451

	Isótopos (abundancia %)
	210  (100)
	79  (50,56)
	35  (75,53)
	19  (100)
	127  (100)

	
	
	81   (49,44)
	37   (24,47)
	
	


 

	GASES INERTES


 

	NOMBRE
	ARGÓN
	HELIO
	KRIPTÓN

	Símbolo
	Ar
	He
	Kr

	Período
	3
	1
	4

	Grupo
	18
	18
	18

	Masa atómica
	39,948
	4,002602
	83,80

	Número atómico
	18
	2
	36

	Número de oxidación
	-
	-
	-

	Estado de agregación
	gaseoso
	gaseoso
	gaseoso

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 8
	2
	2 - 8 - 18 - 8

	Electronegatividad
	-
	-
	-

	Energía de 1º ionización (eV)
	15,759
	24,587
	13,999

	Isótopos (abundancia %)
	36  (0,337)
	4  (100)
	78 (0,384)

	
	
	
	80   (2,27)

	
	38  (0,063)
	
	82 (11,56)

	
	
	
	83  (11,55)

	
	40 (99,600)
	
	84  (56,883)

	
	
	
	86 (17,353)


 

	NOMBRE
	NEÓN
	RADÓN
	XENÓN

	Símbolo
	Ne
	Rn
	Xe

	Período
	2
	6
	5

	Grupo
	18
	18
	18

	Masa atómica
	20,1797
	(222)
	131,29

	Número atómico
	10
	86
	54

	Número de oxidación
	-
	-
	-

	Estado de agregación
	gaseoso
	gaseoso
	gaseoso

	Estructura electrónica
	2 - 8
	2 - 8 - 18 - 32 - 18 - 8
	2 - 8 - 18 - 18 - 8

	Electronegatividad
	-
	-
	-

	Energía de 1º ionización (eV)
	21,564
	10,748
	12,130

	Isótopos (abundancia %)
	20  (90,48)
	222  (100)
	124  (0,096)

	
	
	
	126  (0,090)

	
	
	
	128 (1,919)

	
	21  (0,27)
	
	129 (26,435)

	
	
	
	130 (4,08)

	
	
	
	131 (21,18)

	
	22  (9,25)
	
	132  (26,89)

	
	
	
	134  (10,44)

	
	
	
	136  (8,87)


 

 

 

 
 

	GASES


 

	NOMBRE
	CLORO
	FLUOR
	HIDRÓGENO
	NITRÓGENO
	OXÍGENO

	Símbolo
	Cl
	F
	H
	N
	O

	Período
	3
	2
	1
	2
	2

	Grupo
	17
	17
	1
	15
	16

	Masa atómica
	35,4527
	18,9984032
	1,00794
	14,00674
	15,9994

	Número atómico
	17
	9
	1
	7
	8

	Número de oxidación
	-1 ; 1 ; 3 ; 5 ; 7
	-1
	1
	-3 ; 3 ; 5
	-2

	Estado de agregación
	gaseoso
	gaseoso
	gaseoso
	gaseoso
	gaseoso

	Estructura electrónica
	2 - 8 - 7
	2 - 7
	1
	2 - 5
	2 - 6

	Electronegatividad
	3
	3,98
	2,1
	3,05
	3,50

	Energía de 1º ionización (eV)
	12,967
	17,422
	13,598
	14,534
	13,618

	Isótopos (abundancia %)
	35  (75,53)
	19 (100)
	1  (99,9855)
	14  (99,635)
	16  (99,759)

	
	
	
	
	
	17  (0,037)

	
	37  (24,47)
	
	2  (0,0145)
	15  (0,365)
	

	
	
	
	
	
	18  (0,204)


 

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Ninguno
	


METODOLOGIA
En la tabla periódica 1 indique la configuración electrónica de los elementos que conforman los diferentes periodos de la tabla periódica.

En la tabla periódica 2 identifique los siguientes subniveles electrónicos: s, p, d  y   f.

En la tabla periódica 3 anote los símbolos y nombre de todos los elementos, su estado físico y densidad, coloree de azul  los líquidos, de gris los sólidos de amarillo los gaseosos y de verde los sintéticos. El número atómico arriba del símbolo y la densidad abajo.

En la tabla periódica 4 identifique mediante colores la abundancia de los elementos que la constituyen.

En la tabla periódica 5 indique con flechas las siguientes tendencias:

a). menos a más ácido (flecha color rojo).

b). menos a más básico (flecha color azul claro).

c). menos a más electronegativo (flecha color púrpura).

d). menos a más potencial de ionización (flecha color negro).

e). menor a mayor  radio atómico (flecha color amarilla).

f). menos a más electropositivo (flecha color  marino  ).

g). menos a más metálico (flecha color gris).

h). menos a más reductor (flecha color verde claro)

i). menos a más oxidante (flecha color naranja).

j). menos a más no metálico (flecha color verde obscuro)

En la tabla periódica 6 indique por colores lo siguiente:

a). metales alcalinos

b). Metales alcalino terreos

c). Metales de transición

d). No metales

e). Gases inertes

En la tabla periódica 7 indique con una línea diagonal amarilla los elementos que se unen por enlace iónico, una verde los que se unen por enlace cojamente, una roja para los que se unen por enlace cojamente coordinado. Aquellos elementos que se unan por uno o más enlaces colóqueles la línea de color correspondiente.

RESULTADOS
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Tabla periódica 2

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Tabla periódica 3

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Tabla periódica 4

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Tabla periódica 5

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Tabla periódica 6

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Tabla periódica 7

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


CUESTIONARIO

1. Mencione el nombre y símbolo de 10 elementos considerado como metales

2. Mencione el nombre y símbolo de 5 elementos  perteneciente a la familia más electronegativos

3. Mencione el nombre y símbolo de  3 elementos con propiedades radioactivos

4. Mencione el nombre y símbolo de los elementos alcalinoterreos
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PRÁCTICA No. 3

ENLACE QUÍMICO

OBJETIVO

Conocer los distintos tipos de enlace químico que forman los diferentes tipos de compuestos químicos.

INTRODUCCIÓN

Un enlace es la unión entre los átomos de un compuesto. La unión o enlace entre los átomos tiene su origen en la estructura electrónica de los mismos. La actividad química de los elementos radica en su tendencia a adquirir, mediante su unión con otros átomos, la configuración de gas noble ( ocho electrones en la  capa más externa, salvo el helio que sólo tiene dos ), que es muy estable. Es corriente distinguir tres tipos principales de enlaces químicos: iónico, covalente y metálico; de los cuales se hablará más extensamente después. Aunque dichos enlaces tienen propiedades bien definidas, la clasificación no es rigurosa, existiendo una transición gradual de uno a otro, lo que permite considerar tipos de enlace intermedios. Gracias a estos enlaces se forman los compuestos químicos, por ejemplo la sal.

La sal común es un sustancia bien conocida. Es utilizada para conservar y aderezar alimentos. Nuestra sangre posee casi la misma proporción de sal que el agua del mar, y es fundamental para mantener muchas de nuestras funciones vitales. Está formada por un no metal, el cloro y un metal alcalino, el sodio. Ambos en estado puro son extremadamente peligrosos para el hombre, sin embargo, forman juntas una sustancia, la sal común, que es inocua en pequeñas cantidades. Se dice por tanto que han formado un compuesto químico, una sustancia muy diferente de los elementos que la componen.

Muchas de las sustancias que conocemos están formadas por uniones de distintos elementos. El azúcar, por ejemplo, está formado por oxígeno, hidrógeno y carbono. Estos átomos que pierden o ganan electrones para unirse se transforman en iones, átomos con carga eléctrica. Estos iones se unen para formar compuestos químicos, y la forma de unirse entre ellos se denomina enlace químico, del cual se va a hablar en este trabajo.

MARCO TEORICO:

Los átomos se unen entre sí para formar moléculas mediante fuerzas de enlace. Los tipos fundamentales de enlace son el iónico, el covalente y el metálico.

ENLACE  IONICO

El enlace iónico consiste en la atracción electrostática entre átomos con cargas eléctricas de signo contrario. Este tipo de enlace se establece entre átomos de elementos poco electronegativos con los de elementos muy electronegativos. Es necesario que uno de los elementos pueda ganar electrones y el otro perderlo, y como se ha dicho anteriormente este tipo de enlace se suele producir entre un no metal ( electronegativo ) y un metal ( electropositivo ). 

Un ejemplo de sustancia con enlace iónico es el cloruro sódico. En su formación tiene lugar la transferencia de un electrón del átomo de sodio al átomo de cloro. Las configuraciones electrónicas de estos elementos después del proceso de ionización son muy importantes, ya que lo dos han conseguido la configuración externa correspondiente a los gases nobles, ganando los átomos en estabilidad. Se produce una transferencia electrónica, cuyo déficit se cubre sobradamente con la energía que se libera al agruparse los iones formados en una red cristalina que, en el caso del cloruro sódico, es una red cúbica en la que en los vértices del paralelepípedo fundamental alternan iones Cl- y Na+. De esta forma cada ion Cl- queda rodeado de seis iones Na+ y recíprocamente. Se llama índice de coordinación al número de iones de signo contrario que rodean a uno determinado en un red cristalina. En el caso del NaCl, el índice de coordinación es 6 para ambos

Propiedades de los compuestos iónicos

Las sustancias iónicas están constituidas por iones ordenados en el retículo cristalino; las fuerzas que mantienen esta ordenación son fuerzas de Coulomb, muy intensas. Esto hace que las sustancias iónicas sean sólidos cristalinos con puntos de fusión elevados. En efecto, para fundir un cristal iónico hay que deshacer la red cristalina, separar los iones. El aporte de energía necesario para la fusión, en forma de energía térmica, ha de igualar al de energía reticular, que es la energía desprendida en la formación de un mol de compuesto iónico sólido a partir de los correspondientes iones en estado gaseoso. Esto hace que haya una relación entre energía reticular y punto de fusión, siendo éste tanto más elevado cuanto mayor es el valor de aquella.

Por otra parte, la aparición de fuerzas repulsivas muy intensas cuando dos iones se aproximan a distancias inferiores a la distancia reticular ( distancia en la que quedan en la red dos iones de signo contrario ), hace que los cristales iónicos sean muy poco compresibles. Hay sustancias cuyas moléculas, si bien son eléctricamente neutras, mantienen una separación de cargas. Esto se debe a que no hay coincidencia entre el centro de gravedad de las cargas positivas y el de las negativas: la molécula es un dipolo, es decir, un conjunto de dos cargas iguales en valor absoluto pero de distinto signo, separadas a una cierta distancia. Los dipolos se caracterizan por su momento; producto del valor absoluto de una de las cargas por la distancia que las separa. Un de estas sustancias polares es, por ejemplo el agua.

Cuando un compuesto iónico se introduce en un disolvente polar, los iones de la superficie de cristal provocan a su alrededor una orientación de las moléculas dipolares, que enfrentan hacia cada ion sus extremos con carga opuesta a la del mismo. En este proceso de orientación se libera una energía que, si supera a la energía reticular, arranca al ion de la red. Una vez arrancado, el ion se rodea de moléculas de disolvente: queda solvatado. Las moléculas de disolvente alrededor de los iones se comportan como capas protectoras que impiden la reagrupación de los mismos. Todo esto hace que, en general, los compuestos iónicos sean solubles en disolventes polares, aunque dependiendo siempre la solubilidad del valor de la energía reticular y del momento dipolar del disolvente. Así, un compuesto como el NaCl, es muy soluble en disolventes como el agua, y un compuesto como el sulfato de bario, con alta energía reticular, no es soluble en los disolventes de momento dipolar muy elevado.

ENLACE  COVALENTE 

Lewis expuso la teoría de que todos los elementos tienen tendencia a conseguir configuración electrónica de gas noble ( 8 electrones en la última capa ). Elementos situados a la derecha de la tabla periódica ( no metales ) consiguen dicha configuración por captura de electrones; elementos situados a la izquierda y en el centro de la tabla ( metales ), la consiguen por pérdida de electrones. De esta forma la combinación de un metal con un no metal se hace por enlace iónico; pero la combinación de no metales entre sí no puede tener lugar mediante este proceso de transferencia de electrones; por lo que Lewis supuso que debían compartirlos. 

Es posible también la formación de enlaces múltiples, o sea, la compartición de más de un par de electrones por una pareja de átomos. En otros casos, el par compartido es aportado por sólo uno de los átomos, formándose entonces un enlace que se llama coordinado o dativo. Se han encontrado compuestos covalentes en donde no se cumple la regla. Por ejemplo, en BCl3, el átomo de boro tiene seis electrones en la última capa, y en SF6, el átomo de azufre consigue hasta doce electrones. Esto hace que actualmente se piense que lo característico del enlace covalente es la formación de pares electrónicos compartidos, independientemente de su número.

Fuerzas intermoleculares
A diferencia que sucede con los compuestos iónicos, en las sustancias covalentes existen moléculas individualizadas. Entre estas moléculas se dan fuerzas de cohesión o de Van der Waals, que debido a su debilidad, no pueden considerarse ya como fuerzas de enlace. Hay varios tipos de interacciones: Fuerzas de orientación ( aparecen entre moléculas con momento dipolar diferente ), fuerzas de inducción ( ion o dipolo permanente producen en una molécula apolar una separación de cargas por el fenómeno de inducción electrostática ) y fuerzas de dispersión ( aparecen en tres moléculas apolares ).

Propiedades de los compuestos covalentes
Las fuerzas de Van der Waals pueden llegar a mantener ordenaciones cristalinas, pero los puntos de fusión de las sustancias covalentes son siempre bajos, ya que la agitación térmica domina, ya a temperaturas bajas, sobre las débiles fuerzas de cohesión. La mayor parte de las sustancias covalentes, a temperatura ambiente, son gases o líquidos de punto de ebullición bajo ( ejem.: agua ). En cuanto a la solubilidad, puede decirse que, en general, las sustancias covalentes son solubles en disolventes apolares y no lo son en disolventes polares. Se conocen algunos sólidos covalentes prácticamente infusibles e insolubles, que son excepción al comportamiento general descrito. Un ejemplo de ellos es el diamante. La gran estabilidad de estas redes cristalinas se debe a que los átomos que las forman están unidos entre sí mediante enlaces covalentes. Para deshacer la red es necesario romper estos enlaces, los cual consume enormes cantidades de energía

ELECTROVALENCIA Y COVALENCIA    

Teniendo presenta las teorías de los enlaces iónicos y covalentes, es posible deducir la valencia de un elemento cualquiera a partir de su configuración electrónica.

· La electrovalencia, valencia en la formación de compuestos iónicos, es el número de electrones que el átomo tiene que ganar o perder para conseguir la configuración de los gases nobles.

· La covalencia, número de enlaces covalentes que puede formar un átomo, es el número de electrones desapareados que tiene dicho átomo. Hay que tener presente que un átomo puede desaparecer sus electrones al máximo siempre que para ello no haya de pasar ningún electrón a un nivel energético superior.

ENLACE  METÁLICO

Los elementos metálicos sin combinar forman redes cristalinas con elevado índice de coordinación. Hay tres tipos de red cristalina metálica: cúbica centrada en las caras, con coordinación doce; cúbica centrada en el cuerpo, con coordinación ocho, y hexagonal compacta, con coordinación doce. Sin embargo, el número de electrones de valencia de cualquier átomo metálico es pequeño, en todo caso inferior al número de átomos que rodean a un dado, por lo cual no es posible suponer el establecimiento de tantos enlaces covalentes.

En el enlace metálico, los átomos se transforman en iones y electrones, en lugar de pasar a un átomo adyacente, se desplazan alrededor de muchos átomos. Intuitivamente, la red cristalina metálica puede considerarse formada por una serie de átomos alrededor de los cuales los electrones sueltos forman una nube que mantiene unido al conjunto.

POLARIDAD  DE  LOS  ENLACES
En el caso de moléculas heteronucleares, uno de los átomos tendrá mayor electronegatividad que el otro y, en consecuencia, atraerá mas fuertemente hacia sí al par electrónico compartido. El resultado es un desplazamiento de la carga negativa hacia el átomo más electronegativo, quedando entonces el otro con un ligero exceso de carga positiva. Por ejemplo, en la molécula de HCl la mayor electronegatividad del cloro hace que sobre éste aparezca una fracción de carga negativa, mientras que sobre el hidrógeno aparece una positiva de igual valor absoluto. Resulta así una molécula polar, con un enlace intermedio entre el covalente y el iónico.  

LAS MOLÉCULAS

Las moléculas son agrupaciones estables de átomos unidos por un tipo de enlace químico que se denomina enlace covalente. Además de este enlace entre átomos las moléculas pueden unirse entre sí y organizarse en forma cristalina en el estado sólido. Las moléculas se representan mediante fórmulas químicas y mediante modelos.

Cuando dos o más átomos iguales o diferentes se unen entre sí formando una agrupación estable dan lugar a una molécula. Así, los gases hidrógeno (H2) y oxígeno (O2) están constituidos pormoléculas diatómicasen las cuales los dos átomos componentes son esencialmente iguales; el agua está formada por moléculas que se producen por la unión de dos átomos de hidrógeno y uno de oxígeno (H2O); en el gas metano (CH4) cuatro átomos de hidrógeno se enlazan con uno de carbono para formar la correspondiente molécula.

Cada molécula de una sustancia compuesta constituye la porción más pequeña de materia que conserva las propiedades químicas de dicha sustancia. O en otros términos, las sustancias compuestas puras pueden ser consideradas como conjuntos de moléculas iguales. Cualquier proceso observable en o entre sustancias químicas puede interpretarse desde el punto de vista de lo que les sucede a sus átomos, a sus iones o a sus moléculas. Éste fue el planteamiento mantenido por primera vez por Dalton, que supuso una nueva orientación de la química y dio lugar, como uno de sus frutos, a la confección de la primera tabla de masas atómicas.

¿CÓMO SE FORMAN LAS MOLECULAS?
Ante la diversidad de elementos químicos existentes en la naturaeza cabe preguntarse cuál es la razón por la que unos átomos se reúnen formando una molécula y otros no; o de otra manera, por qué no toda molécula o agrupación de átomos imaginable tiene existencia real. Una primera respuesta puede hallarse en la tendencia observada en todo sistema físico a alcanzar una condici4ón de mínima energía. Aquella agrupación de átomos que consiga reducir la energía del conjunto dará lugar a una molécula, definiendo una forma de enlace químico que recibe el nombre deenlace covalente. 

Junto con esa idea general de configuración de energía mínima, otros intentos de explicación de este tipo de enlace entre átomos han sido planteados recurriendo a las características fisicoquímicas de las estructuras electrónicas de los átomos componentes.

La teoría de Lewis
El químico estadounidense G. B. Lewis (1875-1946) advirtió que el enlace químico entre átomos no podía explicarse como debido a un intercambio de electrones. Dos átomos iguales intercambiando electrones no alterarían sus configuraciones electrónicas; las ideas válidas para el enlace iónico no eran útiles para explicar de una forma general el enlace entre átomos. Sugirió entonces que este tipo de enlace químico se formaba por la comparación de uno o más pares de electrones o pares de enlace. Por este procedimiento los átomos enlazados alcanzaban la configuración electrónica de los gases nobles. Este tipo de configuración de capas completas se corresponde con las condiciones de mínima energía o máxima estabilidad características de la situación de enlace.

La teoría de Lewis, conocida también comoteoría del octetepor ser éste el número de electrones externos característicos de los gases nobles, puede explicar, por ejemplo, la formación de la molécula de yodo I2:
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Ambos átomos, que individualmente considerados tienen siete electrones en su capa externa, al formar la molécula de yodo pasan a tener ocho mediante la comparación del par de enalce .

Existen moléculas cuya formación exige la comparación de más de un par de electrones. En tal caso se forma unenlace covalente múltiple.Tal es el caso de la molécula de oxígeno O2:
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para cuya formación se comparten dos pares de electrones. Representado cada par de electrones mediante una línea resulta:
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que indica más claramente la formación de undoble enlace. 

En la molécula de nitrógeno N2 sucede algo semejante, sólo que en este caso se han de compartir tres pares de electrones para alcanzar el octete, con la formación consiguiente de un triple enlace: 
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Esta explicación puede extenderse al caso de las moléculas formadas por átomos de elementos no metálicos diferentes entre sí, tales como HCl, NH3, H2O o CO2 por ejemplo:
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Lewis contempló la posibilidad extrema de que los pares electrónicos de enlace fueran aportados por un sólo átomo.

Tal es el caso de ion, NH4+, en el cual el átomo de nitrógeno aporta el par de electrones al enlace con el ion H+:
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Este tipo deenlace covalentese denominacoordinado o dativo. 

Los subíndices que aparecen en las fórmulas químicas de compuestos covalentes expresan el número de átomos que se combina para formar una molécula y están, por tanto, relacionados con la capacidad de enlace de cada uno de ellos, también llamadavalencia química.Según la teoría de Lewis, la configuración electrónica de la capa externa condiciona dicha capacidad y es la responsable del tipo de combinaciones químicas que un determinado elemento puede presentar.

La teoría del enlace de valencia
La superación del modelo de Bohr y el desarrollo del modelo atómico de la mecánica cuántica tuvo una clara repercusión en las ideas sobre el enlace químico en general y sobre el covalente en particular. Uno de los enfoques mecanocuánticos del enlace covalente se conoce comoteoría del enlace de valenciaypermite comprender en términos no sólo de energías, sino también de fuerzas, el fenómeno del enlace entre átomos.

La formación del enlace covalente simple tiene lugar cuando los orbitales correspondientes a dos electrones desapareados de átomos diferentes se superponen o solapan, dando lugar a una región común en la cual los dos electrones con espines opuestos, tal y como exige el principio de exclusión de Pauli, ocupan un mismo orbital. Ese par compartido constituye el elemento de enlace entre los dos átomos.

Así, por ejemplo, cuando dos átomos de H se aproximan suficientemente, existe una disposición en la cual sus nubes electrónicas están parcialmente solapadas y para la que la energía potencial del conjunto es mínima, constituyendo, pues, una situación de enlace. En términos electrónicos puede afirmarse que el orbital 1sde cada átomo de hidrógeno, semiocupado por su electrón correspondiente, es completado por el electrón del otro átomo de hidrógeno. Los dos electrones con espines opuestos de este par, son atraídos entonces por cada uno de los núcleos, constituyendo elpar de enlace.La existencia de este par común es lo que determina que los núcleos estén ligados entre sí con las limitaciones que, en cuanto a proximidad, imponen las fuerzas de repulsión nuclear.

La primitiva idea de comparación de electrones de Lewis sigue, de algún modo, presente en la teoría del enlace de valencia, aunque se abandona la regla del octete y se sustituye por la condición de que dos electrones desapareados puedan ocupar un mismo orbital. El número de enlaces covalentes posible depende, entonces, del número de electrones desapareados presentes en el átomo correspondiente o en algún estado excitado previo a la formación de la molécula.

IONES Y MOLÉCULAS

La polaridad eléctrica de las moléculas
El hecho de que en una molécula los átomos enlazados no sean iguales, hace que el grado de comparación electrónica no sea el mismo para ambos. Cada elemento no metálico presenta una tendencia diferente a captar electrones (electronegatividad).En una unión covalente el átomo más electronegativo atraerá con mayor intensidad al par o pares de enlace y esa nube electrónica compartida se desplazará hacia dicho átomo alejándose del otro. Por tal motivo la distribución de carga en la molécula resulta asimétrica y ésta se convierte en un pequeñodipolo eléctricocon una región negativa y otra positiva. Esta circunstancia se hace tanto más patente cuanto mayor es la diferencia entre la electronegatividad de los átomos enlazados. Se dice entonces que el enlace covalente es polar, lo cual significa que se aproxima, en cierta medida, a un enlace de tipo iónico. Entre un enlace covalente puro (no polar) y un enlace iónico puro existen, pues, formas intermedias en las que el enlace real participa de las características de ambos tipos extremos e ideales de enlace químico.

Las moléculas polares se comportan de una forma parecida a como lo hacen los iones. La molécula de agua es un caso típico de molécula polar en la cual el carácter electronegativo del átomo de oxígeno respecto del hidrógeno hace que los dos pares de electrones de enlace estén desplazados hacia su núcleo. De una forma aproximada se puede decir que la mayor carga positiva del núcleo de oxígeno (Z = 8) respecto del de hidrógeno (Z= 1) atrae hacia sí los pares de electrones compartidos en el enlace, de modo que éstos se hallan moderadamente desplazados hacia el oxígeno. Esta asimetría en la distribución de las cargas en cada uno de los enlaces H - 0, confiere a éstos una cierta polaridad eléctrica. Es decir, el átomo de oxígeno se encuentra sobrecargado negativamente en tanto que los dos átomos de hidrógeno aparecen cargados positivamente, aun cuando la molécula en su conjunto sea eléctricamente neutra. A causa del carácter polar del enlace oxígeno-hidrógeno, la molécula de agua se convierte en un dipolo eléctrico.

El fenómeno de la hidratación
El carácter dipolar de la molécula de agua es el responsable de diferentes propiedades fisicoquímicas de esta sustancia y, en particular, de su poder como disolvente de compuestos iónicos. Cuando un cristal iónico de cloruro de sodio (NaCl) se sumerge en agua las moléculas de ésta, al ser móviles, son atraídas por los centros eléctricos fijos del cristal, orientando sus polos positivos hacia los iones negativos de la red y viceversa. Estas fuerzas atractivas ion-dipolo debilitan los enlaces entre los iones de la red cristalina, con lo que su estructura comienza a desmoronarse y al cabo de un cierto tiempo sobreviene la disolución total del cristal.

Cada ion en libertad es rodeado completamente por moléculas de agua orientadas de forma diferente según sea la polaridad de aquél. Se dice entonces que el ion está hidratado y el proceso de formación de esta capa de moléculas de agua en torno suyo se denominahidratación. Cuando este fenómeno implica la intervención de moléculas polares diferentes del agua recibe el nombre genérico desolvatación. 
LA POLARIDAD DE LAS MOLÉCULAS Y EL MOMENTO DIPOLAR
No sólo la electronegatividad desempeña un papel importante en el carácter polar o no polar de una molécula, sino también su geometría. En el caso del agua, los dos dipolos correspondientes a sus enlaces dan una suma no nula. El efecto de la polarización de un enlace puede representarse en términos de fuerzas. Componiendo vectorialmente ambas acciones dipolares resulta un efecto conjunto no nulo responsable de los fenómenos de hidratación anteriormente descritos.

Sin embargo, es posible que una molécula posea enlaces muy polarizados, pero que en conjunto se comporte como apolar. Tal es el caso del trifluoruro de boro (BF3). Su geometría es plana, estando los átomos de flúor situados en los vértices de un triángulo equilátero y el átomo de boro en su centro geométrico. La composición vectorial de los tres dipolos individuales da un efecto global nulo. La magnitud física que da idea de la polaridad de la molécula en su conjunto recibe el nombre de momento dipolar.

SÓLIDOS MOLECULARES

Sólidos formados por moléculas no polares
Las moléculas no polares pueden ordenarse de forma regular, dando lugar, a temperaturas suficientemente bajas, a sólidos cristalinos. Ello implica la existencia de ciertos tipos de fuerzas intermoleculares que a pesar de ser muy débiles poseen un efecto ordenador que hace posible la formación del cristal. El hecho de que sustancias moleculares tales como Cl2, H2, CO2, etc., sean blandas y posean muy bajos puntos de solidificación es precisamente consecuencia de la debilidad de tales fuerzas, las cuales son capaces de vencer los efectos disgregadores de la energía térmica sólo a muy bajas temperaturas. Estas fuerzas de interacción molecular reciben el nombre defuerzas de Van der Waals. 

La naturaleza de las fuerzas de Van der Waals puede explicarse del siguiente modo: aun aquellas moléculas que no poseen un carácter dipolar permanente pueden convertirse en dipolos durante brevísimos intervalos de tiempo; esto es consecuencia de los cambios que se producen en las distribuciones de carga en el interior de los átomos y que implican acumulaciones transitorias en ciertos sitios. Las interacciones que resultan entre estos dipolos instantáneos y fluctuantes son la causa de que aparezcan estas débiles fuerzas de atracción entre moléculas no polares que dan lugar a sólidos blandos que pueden pasar a estado líquido e incluso directamente a vapor con facilidad.

Sólidos formados por moléculas polares
Las moléculas polares pueden unirse entre sí para formar estructuras cristalinas típicas del estado sólido, comportándose de una forma parecida a como lo hacen los iones en un cristal iónico. El resultado es la formación de ordenaciones reticulares o redes cristalinas cuyos puntos de fusión o de ebullición y cuya resistencia mecánica resultan superiores a las que cabría esperar si se tratase de moléculas no polares. Son las fuerzas electrostáticas por una parte y la organización reticular por otra lo que les confiere esas propiedades.

El punto de fusión o la dureza del cristal están relacionados con la solidez de la estructura y ésta a su vez con la intensidad de las fuerzas que mantienen unidos a sus componentes. El comportamiento de los sólidos de moléculas polares es, en este sentido, inferior al de los sólidos iónicos.

Un tipo de enlace intermolecular especialmente interesante se presenta cuando las moléculas en cuestión son fuertemente polares y contienen, además, algún átomo de hidrógeno. Se conoce con el nombre deenlace de hidrógenoo enlace por puentes de hidrógeno porque el átomo de hidrógeno hace de puente de unión entre las moléculas. El agua constituye un ejemplo de sustancia en la que la presencia de puentes de hidrógeno es importante. Cada átomo de hidrógeno con su carga positiva efectiva puede atraer o ser atraído por un átomo de oxígeno de otra molécula de agua. Estas interacciones hacen que por debajo de los 0 ºC de temperatura se genere una estructura sólida cristalina: es el hielo.

En estado sólido las moléculas de agua se ordenan tetraédricamente, situándose los átomos de oxígeno en los centros de los tetraedros, en tanto que los cuatro vértices son ocupados dos por los átomos de hidrógeno propios y otros dos por átomos de hidrógeno de otras moléculas ligados electrostáticarnente al átomo de oxígeno central. A causa de esta ordenación, cada molécula de agua aparece rodeada únicamente por otras cuatro enlazadas entre sí por estas fuerzas de atracción intermolecular. La estructura cristalina así formada es muy abierta y voluminosa, es decir, poco densa.

Cuando por efecto de un aumento en la temperatura se inicia la fusión del hielo algunos enlaces entre moléculas por puentes de hidrógeno se rompen, se desmorona la estructura tetraédrica y las moléculas de agua se apiñan unas al lado de otras en un agrupamiento más compacto. Por esta razón, y en contra de lo que es habitual, el agua líquida es más densa que el hielo. Este proceso de ruptura de enlaces de hidrógeno aumenta con la temperatura, por lo que de 0 ºC a 4 ºC el agua líquida aumenta de densidad. A partir de los 4 ºC la dilatación producida por el incremento térmico es ya capaz de contrarrestar el efecto anterior de signo opuesto, con lo que la densidad del agua comienza a disminuir con la temperatura. El agua presenta, pues, un máximo de densidad a los 4 ºC, lo cual tiene una considerable importancia en la naturaleza al hacer posible el mantenimiento de la vida en medios subacuáticos en condiciones exteriores de bajas temperaturas.

LA MASA DE LAS MOLÉCULAS

Fórmulas químicas
Las sustancias compuestas se representan mediante una combinación de símbolos químicos de los elementos que las constituyen. Esta forma de representación, introducida por el químico sueco Jöhn J. Berzelius (1779-1848), posee un doble significado, pues no sólo indica qué elementos están presentes en un compuesto dado, sino también en qué proporción los átomos respectivos participan en la formación de su molécula. Cada símbolo en una fórmula química equivale a un átomo de la sustancia simple correspondiente. Los subíndices que pueden aparecer en una fórmula, hacen referencia al número de átomos de cada elemento.

Si se toma en consideración la masa de los átomos la fórmula de una combinación química expresa, además, la proporción en masa en la que los elementos en cuestión intervienen en la formación de una sustancia compuesta dada.

Así, la fórmula del amoníaco, NH3, indica que esta sustancia resulta de la combinación de hidrógeno y nitrógeno a razón de tres átomos de hidrógeno por cada uno de nitrógeno, o en otros términos, en la proporción de 3 x 1,008 gramos de hidrógeno por cada 1 x 14,007 gramos de nitrógeno.

Este tipo de fórmula, llamada también fórmulaempírica o molecular,no indica, sin embargo, nada sobre la estructura de la molécula, es decir, sobre la forma en que sus átomos componentes y los enlaces entre ellos se distribuyen en la molécula. Así, la fórmula empírica del agua H2O podría corresponder a cualquiera de las siguientes configuraciones de sus átomos componentes:
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De estas tres la única que es conforme a los resultados experimentales es la tercera. Cuando interesa reflejar las orientaciones de los enlaces, lafórmula estructural,que es el nombre que recibe este tipo de fórmula química, se aproxima bastante a un modelo molecular en el que se reproducen a escala los átomos, la longitud de los enlaces y sus ángulos respectivos. En tal caso la fórmula del agua deberá representarse en la forma:
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ya que los dos enlaces H - 0 forman entre sí un ángulo de 105º.

La masa de una molécula y de un mol
Las masas moleculares se expresan en unidades de masa atómica (u), las cuales, por su tamaño, resultan apropiadas a este tipo de cantidades. La masa de una molécula en u será la suma de las masas de los diferentes átomos que la componen y que aparecen recogidos en la fórmula molecular correspondiente. Así la masa molecular del metano (CH4) será 4M(H)+1M(C), siendoM(H) yM(C) las masas atómicas de los átomos de hidrógeno y carbono respectivamente; es decir,M(CH4) = 4 · 1,008 + 12,011 = 16,043 u.

Como cantidad de sustancia, un mol de un compuesto dado es igual a un mol de sus moléculas, lo que equivale, de acuerdo con la definición de mol, aNA moléculas, siendoNA = 6,023 · 1023 el número de Avogadro. Dado que 1 gramo equivale aNA u, el mismo número que indica la masa de una molécula en unidades de masa atómica indica también el valor de su mol expresado en gramos. Así un mol de metano equivale a

NA · 16,043 u = 16,043NA u = 16,043 g

A la masa expresada en gramos que corresponde a un mol de una sustancia compuesta se la denomina tambiénmolécula-gramo. 
APLICACIÓN DEL CONCEPTO MOL
El cloroformo es una sustancia que se emplea como anestésico y cuya fórmula química es:
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Calcular su masa molecular en u y el valor de su mol en gramos. ¿Cuántos moles de sustancia estarán contenidos en una muestra de 15,00 gramos? ¿Y cuántas moléculas? ¿Y cuántos átomos de cloro? Determinar el porcentaje en masa de cloro que contiene el cloroformo.

La masa molecularM es la suma de las masas atómicas, de modo que:

M(CHCl3) = M(C) + M(H) + 3M(CI) = 12 + 1 + 3 · 35,5 = 119,5 u

y por tanto,

1 mol de CHCI3 = 119,5 gramos

El número de moles de CHCl3 contenidos en 15,00 g de sustancia se obtendrá dividiendo la masa en gramos por el número de gramos por mol:
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Dado que cada mol de CHCl3 equivale aNA moléculas, resultará:

n.º de moléculas = n.º moles ·NA = 0,126.6,023.1023 = 0,759.1023 

Por cada molécula de CHCl3 hay tres átomos de cloro, de modo que en esta sustancia se cumplirá:

n.º de átomos (CI) = n.º moléculas (CHCl3) · 3 = 0,759.1023.3 = 2,277.1023 

Finalmente el tanto por ciento en masa de cloro se calculará a partir de la contribución del cloro a la masa molecular. De las 119,5 u del CHCl3, 3.35,5 = 106,5 proceden del cloro, por tanto:
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MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Circuito eléctrico con un foco

Buretas de 25 ml

Vidrios de reloj

Vasos de precipitados

Tubos de ensayo 13X100

Soporte universal

Pinzas de tres dedos con nuez

Mechero de Bunsen

Pipeta


	Agua destilada

Agua de la llave

Alcohol etílico

Solución de sulfato de cobre

Cloruro de sodio

Azúcar

Parafina

Acetona




METODOLOGIA
EXPERIMENTO 1
Introduce las terminales del circuito eléctrico en cada una de las soluciones que se marcan en la lista siguiente y contesta lo que se te pide, observa cuáles conducen la corriente eléctrica.  Lava con agua destilada al introducir las terminales de una solución a otra.

EXPERIMENTO 2

En cuatro tubos de ensayo coloca respectivamente una pequeña cantidad de las siguientes sustancias.

a). Cloruro de sodio

b). Azúcar

c). Sulfato de cobre

d). Parafina

Amarra los cuatro tubos anteriores con un alambre, colócalos dentro de un vaso de precipitados y caliéntalos con el mechero, procurando que a todas las muestras les llegue la misma cantidad de calor.  Completa el siguiente cuadro.

EXPERIMENTO 3
En cuatro tubos de ensayo coloca una pequeña cantidad de cada una de las sustancias que se indican y agrega 5 m] de agua simple.  Repite la operación, pero cambiando de solvente (alcohol etílico y aceite vegetal).  Llena el cuadro indicado en los resultados.

EXPERIMENTO 4
Con dos buretas colocadas en sus soportes, realiza lo siguiente:

a). Llena con agua de la llave una de las buretas y la otra de acetona.  Coloca un vaso de precipitados debajo de las buretas para recolectar el agua.

b). Abre la llave de la bureta, de tal modo que salga un chorro muy fino y continuo.  En este momento acerca una regla de plástico (previamente frotada con tu cabello) al chorro de agua y acetona.

RESULTADOS

Experimento 1 


Anota tus observaciones.

	Substancia
	Conduce la corriente eléctrica 

Sí
No
	Tipo de enlace



	Agua de la llave

Agua destilada

Alcohol etílico

Solución de NaCl

Solución de agua y azúcar


Solución de CuSO4
	
	


EXPERIMENTO 2. 

Anota tus observaciones:
	
	PUNTO DE FUSION
	
	DESCOM POSICION
	
	

	SUBSTANCIA
	Bajo
	Alto
	No
	Sí
	TIPO DE ENLACE

	Cloruro de sodio
	
	
	
	
	

	Sulfato de cobre
	
	
	
	
	

	Azúcar
	
	
	
	
	

	Parafina
	
	
	
	
	


EXPERIMENTO 3

	Sustancia
	Agua destilada
	Alcohol etílico
	Aceite vegetal

	
	si             no
	si             no
	si             no

	Cloruro de sodio
	
	
	

	Azúcar
	
	
	

	Sulfato de cobre
	
	
	

	Parafina
	
	
	


EXPERIMENTO 4

Anota tus observaciones

CUESTIONARIO

1.
Menciona en qué parte de la tabla periódica es mayor la electronegatividad de los elementos.

2. Escribe cinco ejemplos de sustancias que presenten los siguientes tipos de

enlace:

a)
Iónico:

b)
Covalente polar:

c)
Covalente no polar:

d)
Metálico:

REFERENCIAS

Anónimo,  Tabla periódica y Enlace químico. www.fisica net.com 

Anónimo,  Análisis de los elementos de la tabla periódica. www.fisica net.com 

Brescia, A., A. Meislich, and J. Turk. 1970. Métodos de Laboratorio Químico. Edited by E. CECSA. Primera ed. México, D.F.

Gavino, G. 1985. Técnicas Biológicas Selectas de Laboratorio y de Campo. Edited by E. Limusa. 8a ed. México, D.F.

Hill, J., and D. Feigl. 1986. Química y vida. Edited by P. continental. Primera ed. México, D.F.

Masterton, W., E. Slowinski, and C. Stanitski. 1985. Química General Superior. Translated by Díaz, M. y Rodríguez, J. Edited by Interamericana-McGraw-Hill. 6a ed. México, D.F.

Mortimer, C. 1983. Química. Translated by Guerrero, J. Edited by G. E. Iberoamérica. 5a ed. Belmont, California USA.

Ramírez, V., and R. Monsalvo. 1996. Química 2. Edited by P. Cultural. Primera ed. México, D.F.


PRÁCTICA No. 4

NOMENCLATURA DE COMPUESTOS QUÍMICOS INORGÁNICOS

OBJETIVO

Conocer y manejar las reglas que rigen la nomenclatura de los compuestos químicos inorgánicos.

INTRODUCCIÓN

La enorme cantidad de compuestos que maneja la química hace imprescindible la existencia de un conjunto de reglas que permitan nombrar de igual manera en todo el mundo científico un mismo compuesto. De no ser así, el intercambio de información sobre química entre unos y otros países sería de escasa utilidad. Los químicos, a consecuencia de una iniciativa surgida en el siglo pasado, decidieron representar de una forma sencilla y abreviada cada una de las sustancias que manejaban. La escritura en esa especie de clave de cualquier sustancia constituye su fórmula y da lugar a un modo de expresión peculiar de la química que, con frecuencia, se le denomina lenguaje químico. En este apéndice se recogen los elementos fundamentales de ese lenguaje referido, en este caso, a la química inorgánica.

MARCO TEORICO:

CONCEPTOS FUNDAMENTALES
La formulación de un compuesto, al igual que su nomenclatura (esto es, la transcripción de su fórmula en términos del lenguaje ordinario), se rige por,unas determinadas normas que han sido retocadas en los últimos años con el único propósito de conseguir un lenguaje químico lo más sencillo y a la vez general posible. Un organismo internacional, la I.U.P.A.C. (International Union of Pure and Applied Chemistry), encargado de tales menesteres, ha dictado unas reglas para la formulación y nomenclatura de las sustancias químicas.

Antes de proceder al estudio de tales reglas para cada tipo de compuesto es preciso conocer perfectamente los símbolos de los diferentes elementos químicos, base de esta forma de expresión. Una memorización previa de todos ellos resulta, pues, imprescindible. La fórmula química de un compuesto dado, además de indicar los elementos que lo constituyen, proporciona la relación numérica en que intervienen sus respectivos átomos (o iones). Tales números están relacionados con el de enlaces posibles de unos átomos (o iones) con otros y dan idea de la capacidad de combinación de los elementos en cuestión.

Número de oxidación
De forma general y a efectos de formulación, a cada elemento dentro de un compuesto se le asigna un número positivo o negativo denominado índice, número ogrado de oxidación.Dicho índice, que puede considerarse como el número de electrones perdidos o ganados en el ion correspondiente (en el supuesto de que todos los compuestos fueran iónicos) tiene, no obstante, un carácter fundamentalmente operativo, pues sirve para deducir con facilidad las fórmulas de las diferentes combinaciones posibles.

La tabla 1 muestra los números de oxidación que se asignan a los elementos de más importancia. Cuando se analiza con detenimiento se advierte la existencia de ciertas relaciones entre el índice de oxidación de un elemento y su posición en el sistema periódico de modo que es posible deducir las siguientes reglas básicas:

a) Los elementos metálicos tienen índices de oxidación positivos.

 Los elementos no metálicos pueden tener índices de oxidación tanto positivos como negativos.

c) El índice de oxidación positivo de un elemento alcanza como máximo el valor del grupo (columna) al que pertenece dentro del sistema periódico. En el caso de que tome otros valores, éstos serán más pequeños, soliendo ser pares o impares según el grupo en cuestión sea par o impar.

d) El índice de oxidación negativo de un elemento viene dado por la diferencia entre ocho y el número del grupo al que pertenece dentro del sistema periódico.

Es preciso aclarar que estos números se asignan a los diferentes elementos cuando se hallan formando un compuesto. El índice de oxidación de un elemento sin combinar es cero.

Al igual que sucedía con los símbolos, los números de oxidación deben memorizarse, puesto que junto con aquéllos constituyen los elementos básicos de toda la formulación química. Es conveniente hacerlo por grupos de elementos con igual índice de oxidación, ya que cuando elementos diferentes actúan con idénticos índices de oxidación, dan lugar a fórmulas totalmente análogas.

COMPUESTOS BINARIOS
Aspectos generales
Se denominan compuestos binarios aquellos que resultan de la combinación de dos elementos; por tal razón en sus fórmulas intervendrán tan sólo dos símbolos. Para fijar tanto el orden en el que éstos han de escribirse como en el que habrán de leerse, la I.U.P.A.C. ha tomado como base la siguiente secuencia de los diferentes elementos:

Metales, B, Si, C, Sb, As, P, N, H, Te, Se, S, I, Br, Cl, O, F.
Formulación
Para formular un compuesto binario se escribe en primer lugar el símbolo del elemento que se encuentra más a la izquierda en la anterior secuencia y a continuación el del otro. El número de oxidación del primer elemento, prescindiendo de su signo, se coloca como subíndice del símbolo del segundo elemento y viceversa, utilizando cifras de la numeración ordinaria. Si uno de ellos o ambos coinciden con la unidad se omiten. Si uno es múltiplo del otro se dividen ambos por el menor y los resultados correspondientes se fijan como subíndices definitivos.

Nomenclatura
El nombre de cualquier compuesto binario se establece citando en primer lugar y en forma abreviada el elemento situado en la fórmula más a la derecha seguido de la terminación-uro (excepto los óxidos); a continuación se nombra el elemento de la izquierda precedido de la preposiciónde. En el caso de que dicho elemento pueda actuar con distintos índices de oxidación se escribirá a continuación en números romanos y entre paréntesis, aquél con el cual interviene en la formación del compuesto (salvo el signo).

Otra forma de nomenclatura para los compuestos binarios, aceptada asimismo por la I.U.P.A.C., consiste en expresar el número de átomos de cada molécula, o lo que es lo mismo, sus subíndices, mediante los prefijosmono-, di-, tri-, tetra-, penta-,etc. para los números 1, 2, 3, 4, 5, etc.

Las anteriores reglas generales de formulación y nomenclatura serán aplicadas a continuación a casos concretos que corresponden a diferentes tipos de compuestos binarios.

Compuestos binarios del oxígeno
Las combinaciones binarias del oxígeno con cualquier otro elemento del sistema periódico reciben el nombre deóxidos. 

Ejemplos de formulación
Supongamos que se trata de formular el óxido de potasio. En primer lugar habrán de recordarse los respectivos índices de oxidación de los elementos oxígeno y potasio para después colocarlos en forma de subíndices intercambiados. Dado que el K, que es un metal, es anterior al O en la lista anteriormente citada, precederá a éste en la fórmula:

K (I)     O (-II)    :    K2O

De forma análoga se procedería para los óxidos siguientes:

Óxido de calcio:
Ca (II)     O (-II)    :    Ca2O2 = CaO

Óxido de hierro (III). El Ill indica el índice de oxidación que posee el Fe en este compuesto:

Fe (III)     O (-II)   :    Fe2O3
Óxido de carbono (IV). El carbono es anterior al oxígeno en la referida lista, por lo que su símbolo se escribirá en primer lugar:

C (IV)     O (-II)    :    C2O4 = CO2
Óxido de azufre (VI):
S (VI)     O (-III)    :    S2O6 = SO3
Óxido de nitrógeno (V):
N (V)     O (-II)    :    N2O5
Ejemplos de nomenclatura
En general, el proceso será inverso al de formulación. Si se tratase de nombrar el Cl2O, por los símbolos se reconocería que es un óxido de cloro; pero dado que el cloro actúa con diferentes índices de oxidación, al observar la ausencia de subíndice en el oxígeno concluimos que se trata, en este caso, del cloro (I), por lo que el nombre correcto será óxido de cloro (I). Asimismo podría haberse nombrado eligiendo la segunda forma de nomenclatura como el monóxido de dicloro. 

Para los demás casos se procederá análogamente:

	NO
	N (II) O (-Il)
	óxido de nitrógeno (II)

monóxido de nitrógeno

	Cl2O5 
	Cl (V) O (-II)
	óxido de cloro (V)

pentóxido de dicloro

	PbO2 
	Pb (IV) O (- II)
	óxido de plomo (IV)

dióxido de plomo

	Al2O3 
	Al (III) O (-II)
	óxido de aluminio (III)

trióxido de dialuminio


 

A propósito de los óxidos cabe señalar una cuestión que es de aplicación general para todo tipo de compuesto químico. Al igual que sucede con los átomos, la condición de molécula o de agrupación iónica equivalente lleva aparejada la neutralidad eléctrica. Por esta razón el número que resulta de la suma algebraica de los índices de oxidación de cada uno de los átomos que intervienen en la fórmula ha de ser igual a cero. Para conseguirlo los átomos de cada elemento han de intervenir en número suficiente como para que se compensen mutuamente los índices de oxidación. Tomando por ejemplo los casos anteriores se tiene:
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De acuerdo con esto y recordando que cada símbolo representa un átomo del correspondiente elemento, resulta fácil comprender el porqué de los subíndices, así como la razón del intercambio de los números de oxidación.

Compuestos binarios del hidrógeno
Tanto la nomenclatura como la formulación de tales compuestos se rige por las normas generales; sin embargo, es preciso hacer constar que las combinaciones binarias del hidrógeno con los elementosF, Cl, Br, I, S, Se, Te,que le siguen en la ordenación de la I.U.P.A.C., reciben el nombre especial dehidrácidos, pues tales compuestos, en solución acuosa, se comportan como ácidos. Por esta razón, cuando se hallan disueltos en agua se nombran anteponiendo la palabraácidoal nombre abreviado del elemento (que junto con el hidrógeno forma la combinación), al que se le añade la terminaciónhídrico. Los referidos elementos actúan en tal caso con su número de oxidación más bajo: -I para los cuatro primeros y -II para los tres últimos.

Ejemplos de formulación
Si se trata de averiguar la fórmula delácido clorhídrico,inmediatamente habremos de reconocer que es una combinación binaria de cloro e hidrógeno en disolución acuosa (aq). Por preceder el H al Cl en la ordenación de la I.U.P.A.C. se escribirán, pues, en este orden:

H (I)     Cl (-I)    :    HCI (aq)

He aquí algunos otros ejemplos:

Cloruro de hidrógeno:
Se trata del mismo compuesto, pero sin estar en disolución acuosa, por lo tanto será: HCI.

Se ha dicho cloruro de hidrógeno y no hidruro de cloro, pues para la nomenclatura el orden de prioridad que rige es inverso al de la formulación (se nombra en primer lugar el elemento situado más a la derecha en la fórmula).

Trihidruro de nitrógeno:
Esta forma de nomenclatura indica directamente que la proporción de hidrógeno a nitrógeno es de 3:1, luego la fórmula será: NH3.

Sulfuro de hidrógeno:               H (I)     S (-II)    :    H2S

Ácido fluorhídrico:                    H (I)     F (-I)    :    HF (aq)

Ejemplos de nomenclatura:
Hl                     Yoduro de hidrógeno
HBr(aq)           Ácido bromhídrico
H2Se                Seleniuro de hidrógeno
PH3                 Trihidruro de fósforo
CaH2                Hidruro de calcio
NaH                 Hidruro de sodio
Sales binarias
Se las denomina en ocasiones genéricamentesales en uro,por ser ésta la terminación sistemática de su nombre. Son combinaciones iónicas de los no metalesF, Cl, Br, I, S, Se, Te,con elementos metálicos. Tanto su formulación como su nomenclatura se ajusta estrictamente a las reglas generales dadas inicialmente.

Ejemplos de formulación:
Cloruro de sodio:          Na (I)     Cl (-I)    :    NaCl

Yoduro de plata:Ag (I)     I (- l)    :    Agl

Cloruro de hierro (III):    Fe (III)     Cl (-II)    :    FeCl3
Tetracloruro de carbono:            CCl4
Sulfuro de cinc:Zn (II)     S (-II)    :    Zn2S2 = ZnS

Ejemplos de nomenclatura
	PbCl4
	Pb (IV) Cl (-I)
	cloruro de plomo (IV)

tetracloruro de plomo

	Al2S3
	Al (III) S (-II)
	sulfuro de aluminio (III)

trisulfuro de dialuminio

	KCI 
	 
	cloruro de potasio

	Cul 
	Cu (I) I (- l)
	Yoduro de cobre (I)

	LiBr 
	 
	bromuro de sitio


COMPUESTOS SEUDOBINARIOS: 
En química existen algunos compuestos que sin ser binarios se pueden asimilar a ellos por ser la combinación de un grupo poliatómico iónico, siempre fijo, y un ion variable de signo contrario. Los hidróxidos son los compuestos seudobinarios de mayor importancia.

Un hidróxido está formado por la combinación del grupo hidroxilo OH- con un ion positivo, por lo general metálico. El grupo OH- es un caso típico de ion poliatómico negativo y a efectos de nomenclatura se trata como si fuera un solo elemento con grado de oxidación (-I); de ahí que los hidróxidos sean considerados como compuestos seudobinarios. Los hidróxidos se comportan químicamente como bases; es más, constituyen las bases típicas.

La formulación de tales compuestos se lleva a efecto escribiendo en primer lugar el elemento metálico y a continuación el radical hidroxilo entre paréntesis, si el subíndice que le corresponde es superior a la unidad. En cuanto a la nomenclatura, los hidróxidos se nombran anteponiendo la palabrahidróxidoal nombre del metalque irá precedido de la preposición de. En el caso de que el metal pueda actuar con más de un grado de oxidación, se hará constar éste entre paréntesis de la forma habitual. La situación es, pues, semejante a la establecida para los compuestos binarios.

Ejemplos de formulación:
Hidróxido de calcio:      Ca (II)     (OH) (-I)    :    Ca (OH)2
Hidróxido de aluminio:Al (III)     (OH) (-I)    :    Al (OH)3
Hidróxido de sodio:       Na (I)     (OH) (-I)    :    NaOH

Ejemplos de nomenclatura:
KOH                                            hidróxido de potasio 
Fe(OH)2    :    Fe (II)     (OH) (-I)  hidróxido de hierro (II) 

Ni(OH)3    :    Ni (III)     (OH) (-I)    hidróxido de níquel (III) 

COMPUESTOS TERNARIOS
Como su nombre indica, son compuestos formados por la combinación de tres elementos diferentes. En lo que sigue se consideran dos tipos distintos de compuestos ternarios: losoxoácidos y las sales ternarias uoxosales. 

Oxoácidos
Son ácidos formados por la combinación de hidrógeno H, oxígeno O y otro elemento X, por lo general no metálico. Su fórmula típica es, pues, HaXbOc. En ellos el oxígeno actúa con índice de oxidación -II, el hidrógeno con índice de oxidación I, por lo que conocida la fórmula y teniendo en cuenta que el índice de oxidación resultante para una molécula ha de ser nulo, resulta sencillo determinar el número de oxidación correspondiente al elemento central X, que será siempre positivo.

Formulación
El hecho de que los óxidos no metálicos al combinarse con el agua den oxoácidos, puede ser utilizado inicialmente para elaborar las fórmulas de éstos. Considerando el elemento genérico X (que representa a cualquiera de los no metales), que junto con el H y el O constituyen los oxoácidos, y suponiendo que actúa con todos los índices de oxidación positivos posibles, es posible formular los diferentes tipos de oxoácidos. La tabla 2 ilustra dicho procedimiento.

Nomenclatura
Para nombrar los oxoácidos, la I.U.P.A.C. admite las reglas tradicionales, las cuales dan lugar a nombres que pueden resultar, en algún caso, familiares. Dichas reglas consisten básicamente en lo siguiente:

Al nombre abreviado delelemento central Xse le antepone la palabraácido y se le hace terminar en-osoo en-ico,según que dicho elemento actúe con el índice de oxidación menor o mayor respectivamente. Esta regla, que es válida únicamente para el caso de que el elemento posea dos diferentes grados de oxidación positivos, puede extenderse al caso de que tenga cuatro, sin más que combinar los prefijos hipo-y per-con los sufijos-osoe -icode la siguiente manera:

ácido hipo         ............. oso   para el grado de oxidación                                                     más bajo

ácido                ............. oso   para el inmediato superior

ácido                ............. ico    para el siguiente

ácido per          ............. ico    para el grado de oxidación                                            más alto

Por otra parte, cuando de un mismo óxido resultan varios ácidos por adición de un número diferente de moléculas de agua, para diferenciarlos, se les añade el prefijometa-u orto-,según su contenido en agua sea el menor o el mayor respectivamente.

Existe, no obstante, una segunda forma de nomenclatura especialmente recomendada por la I.U.P.A.C. por su sencillez y su carácter sistemático. Consiste en nombrar en primer lugar la palabra oxo precedida de los prefijosdi-, tri-, tetra-,etc. en el caso de que el subíndice del oxígeno en la fórmula del ácido sea 2, 3, 4, etc. A continuación se escribe elnombre del elemento centralen forma abreviada unido a la terminación-ato y tras indicar entre paréntesis el grado de oxidación con el que actúa dicho elemento, se añade la palabrahidrógeno precedida de la preposición de. La determinación en cualquier caso del número de oxidación se realiza bien en base a la electroneutralidad de la molécula, o por comparación de la fórmula con la correspondiente de la tabla 2.

Ejemplos de nomenclatura
Si se trata de nombrar el oxoácido de fórmula H2SO4 se identificará primero el elemento central que en este caso es el azufre; consultando la tabla 1 se observa que puede actuar con dos números de oxidación positivos distintos IV y VI. Comparando la fórmula dada con las de la tabla 2 se concluye que actúa con el número de oxidación VI (el mayor) en la formación de este compuesto. Según la nomenclatura tradicional será, pues, el ácido sulfúrico. Si se emplea la nomenclatura sistemática su nombre será tetraoxosulfato (VI) de hidrógeno.

HCIO: el Cl puede actuar con los siguientes grados de oxidación positivos: I, III, V, Vll. Para determinar con cuál interviene en este caso se recurre a la condición de electroneutralidad:

1(H) + n(CI) - 2(O) = 0

luego n(CI) = 1. Será pues elácido hipocloroso,o lo que es lo mismo, eloxocloráto (I) de hidrógeno. 

HBrO4: el Br puede actuar con los números de oxidación positivos I, III, V, Vll. Aplicando la condición de electroneutralidad se tiene:

1(H) + n(Br) - 4 · 2(O) = 0

luego n(Br) = 8 - 1 = 7. Será, pues, el ácidoperbrómico, o lo que es lo mismo, eltetraoxobromato (VII) de hidrógeno. 

De forma análoga se procederá en los casos siguientes:

HNO3               ácido nítrico 

                        trioxonitrato (V) de hidrógeno
 H2SO3            ácido sulfuroso 

                        trioxosulfato (IV) de hidrógeno
Ejemplos de formulación
Ácido nitroso:el nitrógeno puede actuar con índices de oxidación positivos III y V. La terminación-osohace referencia al más bajo de los dos, luego observando la tabla 2 se puede concluir que se trata del HNO2.

Trioxoclorato (V) de hidrógeno:la indicación explícita del índice de oxidación (V) permite formular con rapidez el compuesto: HClO3.

Ácido carbónico:el sufijo-ico indica que el carbono actúa en este compuesto con índice de oxidación (IV). Su fórmula será por tanto: H2CO3.

Tetraoxomanganato (VII) de hidrógeno:HMnO4
Oxosales
Resultan de la sustitución del hidrógeno en los oxoácidos por átomos metálicos. Al igual que las sales binarias son compuestos iónicos. El ion positivo o catión es un ion monoatómico metálico, pero a diferencia de aquéllas, el ion negativo o anión es un ion poliatómico, esto es, una agrupación de átomos con exceso de carga negativa. Si a efectos de formulación y nomenclatura dicho grupo se considera como si fuera un elemento, las cosas se simplifican mucho, pues se procede prácticamente como si se tratara de un compuesto binario del catión y del anión.

La fórmula del anión se obtiene haciendo perder a la del ácido sus átomos de hidrógeno y asignándole por consiguiente igual número de cargas negativas. En cuanto al nombre, se obtiene cambiando la terminación-osodel ácido por-ito y la-ico por -atoy sustituyendo la palabraácido por la de ion. Los prefijos, si los hubiere, permanecen inalterados. Si se desea proceder utilizando la nomenclatura sistemática bastará anteponer al nombre del ácido la palabraion y suprimirde hidrógeno.En la tabla 3 se muestran algunos ejemplos.

Formulación
Para formular las oxosales se escribe primero el símbolo del elemento metálico y a continuación el anión sin hacer explícita su carga. Seguidamente se escriben como subíndices los respectivos números de oxidación intercambiados, como si se tratara de un compuesto binario (se considera como número de oxidación del anión su carga eléctrica).

Nomenclatura
El nombre de las oxosales se forma anteponiendo el del anión poliatómico correspondiente al del elemento metálico, precedido de la preposición de y seguido del número de oxidación en el caso de que el metal pueda actuar con más de uno.

Ejemplos de nomenclatura:
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Ejemplos de formulación
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trioxonitrato (V) de mercurio                                 (II)
[image: image40.jpg]InS0; In () SO2™ sulfto de cinc;




trioxosulfato (IV) de cinc
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trioxocarbonato (IV) de                                magnesio
[image: image42.jpg]Ph(S0,)  : Ph(IV) SO sulfato de plomo (iV);




tetraoxosulfato (VI) de                             plomo (IV) 

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

Tabla periódica de los elementos.

METODOLOGIA
Considerando las reglas de nomenclatura resolver las formulas y nombres de los compuestos presentados en la sección de resultados.

RESULTADOS

	NOMBRE
	FORMULA

	Oxido de Plata
	

	Oxido de Talio (III)
	

	Hidróxido Aúrico
	

	Hidruro de Boro
	

	Bromuro de Cobre
	

	Yoduro de Antimonio (III)
	

	Anhídrido Sulfúrico
	

	Anhídrido Nitroso
	

	
	H3PO4

	
	H3BO3

	
	NaNO3

	
	CaSO4

	
	Cl2O7

	
	P2O3

	
	HCl

	
	CuH2


CUESTIONARIO

1. Qué significan las siglas I.U.P.A.C

2. Escribir las fórmulas de las siguientes sales e indicar que tipo de compuesto es cada uno:

a. Yoduro cúprico.

b. Perclorato de calcio.

c. Sulfato de bario.

d. Cincato de sodio.

e. Sulfuro férrico.

f. Hipoclorito de sodio.

3. Nombrar los siguientes sales:

a. (CuOH)2CO3 

b. PbOHNO2 

c. NaH2PO4 

d. CaH2P2O7

4. Dar los nombres de los siguientes compuestos:

a) F2O

b) I2O

c) MgO

d) Li2O

e) Ni2O3
f) HCl

g) LiOH

h) Ni(OH)3
i) HIO4
j) HNO3
k) H2S

l) HMnO4
m) H3PO4
n) Fe2O3
o) BaO

p) PbO

q) Na2O

r) Ag2O

s) Cu2O

t) FeO

u) Fe(NO3)2
v) K2SO3
w) Fe(CO3)3
x) Al2(SO4)3
y) ZnCr2O7
z) HNa2PO4
5. Escribir las fórmulas de los siguientes compuestos:

a) Oxido yódico.

b) Acido perclórico.

c) Acido dicrómico.

d) Acido yodhídrico.

e) Acido arsenioso.

f) Acido fluorhídrico.

g) Hidróxido crómico.

h) Peróxido de hidrógeno.
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PRÁCTICA No. 5

REACCIONES QUÍMICAS

OBJETIVO

Entender los que es una reacción química, elementos que intervienen, tipos de reacciones y las leyes que las rigen.

INTRODUCCIÓN

Las reacciones químicas son procesos de cambio de unas sustancias en otras. De acuerdo con la teoría atómica de la materia se explican como el resultado de un reagrupamiento de átomos para dar nuevas moléculas. Las sustancias que participan en una reacción química y las proporciones en que lo hacen, quedan expresadas en la ecuación química correspondiente, que sirve de base para la realización de diferentes tipos de cálculos químicos.

La naturaleza es dinámica. Tanto la materia viva como la inerte sufren continuamente procesos de transformación, de los cuales los más importantes son los que afectan a su constitución. La formación de las rocas, la erosión química de las aguas, el nacimiento de una planta o la respiración de un mamífero son procesos observables que suponen cambios de unas sustancias en otras. Todos ellos, más allá de sus diferencias, tienen algo en común: implican transformaciones a escala molecular, que son las responsables de los cambios materiales observables a simple vista.

MARCO TEORICO:

Conceptos fundamentales 

Una molécula de una determinada sustancia pura constituye el representante elemental de dicha sustancia, es decir, la cantidad más pequeña de ella que posee todas sus propiedades químicas. Cuando una sustancia dada, bajo ciertas condiciones, se transforma en otra u otras con diferentes propiedades, se ha de pensar que algo ha ocurrido a nivel molecular.

De forma espontánea unas veces y provocada otras, los átomos, que en número y proporciones fijas forman unas moléculas determinadas, pueden desligarse unos de otros por rotura de sus enlaces y reunirse nuevamente de diferente manera, dando lugar, por tanto, a nuevas moléculas. El efecto conjunto de estas transformaciones moleculares se traducirá en un cambio observable de sustancia o cambio químico. Dicho proceso de transformación recibe el nombre de reacción química. Con frecuencia, sustancias formadas por iones participan en las reacciones químicas. En tales casos, las moléculas de la descripción anterior deben ser consideradas realmente como agregados iónicos.

En las reacciones químicas la sustancia o sustancias iniciales se denominan reactivos y las finales productos; el proceso de transformación se representa mediante las llamadas ecuaciones químicas en la forma:
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Tanto los reactivos como los productos se escriben mediante sus fórmulas correspondientes. La flecha indica el sentido de la transformación. Si es posible conviene indicar en la ecuación química el estado físico de reactivos y productos, el cual se suele expresar mediante las siguientes abreviaturas situadas a continuación de la fórmula química:

(s) sólido, (l) líquido, (g) gas, (aq) solución acuosa

Cada uno de los símbolos químicos que aparecen en la ecuación no sólo constituye la abreviatura del nombre del elemento correspondiente, sino que además representa un átomo de dicho elemento. Análogamente sucede con la fórmula de un compuesto, la cual designa a dicho compuesto y muestra los átomos (o los iones) que componen su molécula (o su agregado iónico elemental) así como la relación numérica entre ellos.

Esta forma simbólica de escribir las reacciones químicas constituye, por tanto, la descripción de las transformaciones a nivel molecular que aquéllas implican. La representación visual de tales procesos puede efectuarse recurriendo a modelos o construcciones mediante esferas que reproducen la estructura aproximada de la molécula o del agregado iónico en cuestión. En este tipo de modelos, cada esfera, con su correspondiente color, representa un átomo o un ion y el conjunto describe la forma exterior de la molécula o del agregado iónico.

Tipos de reacciones químicas 

El reagrupamiento que experimentan los átomos de los reactivos en una transformación química puede ser de diferentes tipos. He aquí algunos de ellos:

a) Reacciones de síntesis. Se caracterizan porque los productos son sustancias más complejas, desde un punto de vista químico, que los reactivos. La formación de un compuesto a partir de sus elementos correspondientes es el tipo de reacción de síntesis más sencilla. Así, el cobre, a suficiente temperatura, se combina con el azufre para formar sulfuro de cobre (I) según la reacción:
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b) Reacciones de descomposición. Al contrario que en las reacciones de síntesis, los productos son en este caso sustancias más sencillas que los reactivos. Así, cuando el carbonato de cobre se calienta fuertemente se descompone según la reacción:
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c) Reacciones de desplazamiento. Tienen lugar cuando siendo uno de los reactivos una sustancia simple o elemento, actúa sobre un compuesto desplazando a uno de sus elementos y ocupando el lugar de éste en la correspondiente molécula. Así las reacciones de ataque de los metales por los ácidos llevan consigo la sustitución del hidrógeno del ácido por el metal correspondiente. Tal es el caso de la acción del ácido clorhídrico sobre limaduras de hierro que tiene lugar en la forma:
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d) Reacciones de doble descomposición. Se producen entre dos compuestos y equivalen a un intercambio o sustitución mutua de elementos que da lugar a dos nuevas sustancias químicamente análogas a las primeras. Así el sodio desplaza a la plata en el nitrato de plata, pero es a su vez desplazado por aquélla en el cloruro de sodio:

[image: image47.png]NaCl+ AgNO3 —— NaNOy + AgCl




MASA Y VOLUMEN EN LAS REACCIONES

La conservación de la masa 

Toda reacción química establece una relación cualitativa entre reactivos y productos, pues expresa la naturaleza de éstos en función de la de aquéllos. Pero, además, fija las proporciones o cantidades medibles en las que unos y otros intervienen. El fundamento de esta relación cuantitativa entre las diferentes sustancias que participan en una reacción dada fue establecido en la última mitad del siglo XVIII por el químico francés Antoine Laurent Lavoisier (1743-1794). La aplicación de la balanza y de la medida de masas al estudio de multitud de reacciones químicas le permitió descubrir que en cualquier proceso químico la suma de las masas de las sustancias que intervienen (reactivos) es idéntica a la de las sustancias que se originan como consecuencia de la reacción (productos). Es decir, en toda reacción química la masa no se crea ni se destruye, sólo cambia de unas sustancias a otras.

La teoría atómica dio una sencilla interpretación a esta ley de conservación. Si los átomos no son alterados esencialmente en las reacciones químicas, sino únicamente las moléculas, el número de átomos de cada elemento que constituye los reactivos ha de coincidir exactamente con el correspondiente de los productos, por lo que la masa total en juego se mantendrá constante en la reacción. La ley de conservación de la masa de Lavoisier constituyó una pieza fundamental en el desarrollo y consolidación de la química como ciencia.

Las proporciones en masa en las combinaciones químicas 

El estudio de las cantidades en las que diferentes sustancias participan en una reacción química fue objeto de la atención de los primeros químicos. Junto con Lavoisier, Proust (1754-1826), Dalton (1766-1844) y Richter (1824-1898) enunciaron diferentes leyes que en conjunto se conocen como leyes ponderales o relativas al peso. La utilización del concepto de peso en química sería sustituida más adelante por el de masa, de modo que las leyes ponderales hacen referencia a las proporciones en masa características de las combinaciones químicas. Dichas leyes fueron enunciadas en su mayoría, antes de que se dispusiese de un modelo atómico sobre la constitución de la materia y contribuyeron notablemente a la formulación por Dalton de dicho modelo.

La ley de Proust o de las proporciones definidas o constantes: Cuando dos o más elementos se combinan para formar un compuesto lo hacen en una relación ponderal (o de masas) fija y definida.

Esta ley indica que la composición de una combinación es siempre la misma y que, por lo tanto, el porcentaje o proporción en la que intervienen los diferentes elementos es constante y característica de la sustancia compuesta considerada. Así en el amoníaco (NH 3 ) la proporción en masa nitrógeno/hidrógeno es de 4,67:1 cualquiera que sea la muestra que se considere.

La ley de Dalton o de las proporciones múltiples: Cuando dos elementos se unen para formar más de un compuesto, las cantidades de un mismo elemento que se combinan con una cantidad fija del otro, guardan entre sí una relación que corresponde a números enteros sencillos.

Para ilustrar el significado de esta ley puede considerarse el caso de los óxidos de carbono; distintas experiencias de síntesis indican que es posible conseguir dos combinaciones diferentes de carbono y oxígeno. En una de ellas las masas de oxígeno y carbono que se combinan están en una relación de 4 a 3, es decir,

O/C = 4/3; se trata del monóxido de carbono (CO). En la otra, dicha relación es de 8 a 3, O/C = 8/3; se trata en este caso del dióxido de carbono (CO 2 ). Ambos cocientes representan la cantidad de oxígeno que se combina por unidad de masa de carbono para formar los óxidos. De acuerdo con la ley, tales cantidades guardan entre sí una relación entera sencilla: 8/3 ÷ 4/3 = 2.

La ley de Richter o de las proporciones recíprocas: Las masas de dos elementos diferentes que se combinan con una misma cantidad de un tercer elemento, guardan la misma relación que las masas de aquellos elementos cuando se combinan entre sí.

Considerando los compuestos Cl 2 O y H 2 O las cantidades de cloro e hidrógeno que se combinan con 16,0 g de oxígeno son 72,0 y 2,0 g respectivamente. Lo que indica la ley de Richter es que cuando Cl y H se combinan para formar HCI lo hacen en la proporción de 72,0/2.

Las leyes ponderales pueden interpretarse de una forma sencilla recurriendo a las fórmulas químicas, al concepto de masa atómica y al modelo atómico de Dalton que se esconde detrás de estos conceptos. Así la ley de Proust es consecuencia de que la composición en cuanto al tipo de átomos y a su número en una fórmula dada sea siempre la misma. La ley de Dalton refleja la existencia de las diferentes valencias químicas de un elemento que se traducen en subíndices definidos en las fórmulas de sus combinaciones con otro elemento dado. La ley de Richter puede considerarse como una consecuencia de la de Proust y de las propiedades aritméticas de las proporciones.

Las proporciones en volumen en las combinaciones químicas 

La importancia de la medida en el desarrollo de la química alcanzó también a los volúmenes de las sustancias gaseosas en las reacciones químicas. El químico francés Gay-Lussac estudió con detalle algunas reacciones químicas entre gases tales como la síntesis del vapor de agua y del amoníaco a partir de sus elementos correspondientes. En todos los casos las proporciones de los volúmenes de las sustancias guardaban una cierta regularidad que la expresó en forma de ley.

La ley de Gay-Lussac de los volúmenes de combinación: En cualquier reacción química, los volúmenes de las sustancias gaseosas que intervienen en ella, medidos en las mismas condiciones de presión y temperatura, guardan entre sí una relación que corresponde a números enteros sencillos.

Así, dos volúmenes de hidrógeno se combinan con uno de oxígeno para dar uno de vapor de agua. Un volumen de cloro se combina con otro de hidrógeno para dar dos de cloruro de hidrógeno. Un volumen de nitrógeno se combina con tres de hidrógeno para dar dos de amoníaco.

Los experimentos de Gay-Lussac indicaban que el volumen de la combinación gaseosa resultante era igual o menor que la suma de los volúmenes de las sustancias gaseosas reaccionantes; por lo tanto, los volúmenes de combinación no podían, en general, sumarse. La ley de Gay-Lussac enunciada en 1808 se limitaba a describir los resultados de los experimentos de un modo resumido, pero no los explicaba. La explicación a dicha ley sería efectuada tres años más tarde por el físico italiano Amadeo Avogadro (1776-1856).

La ley de Avogadro: En las mismas condiciones de presión y temperatura, volúmenes iguales de gases diferentes contienen igual núrnero de moléculas.

Avogadro era conocedor del trabajo de Gay-Lussac y particularmente de su descubrimiento de que el volumen de un gas aumenta con la temperatura en una proporción que es la misma para todos los gases (1.ª ley de Gay-Lussac). Este resultado le sugirió que, si la composición de la molécula de la sustancia gaseosa no influía en la relación entre volumen y temperatura, dicha relación debería depender del número de moléculas existente; es decir, a igualdad de presión y temperatura el volumen de un gas debería ser proporcional al número de moléculas contenidas en él. Además, Avogadro especificó que las moléculas de los elementos gaseosos debían ser diatómicas (H 2 , O 2 , Cl 2 , etc.). Esta idea entraba en conflicto con la sostenida erróneamente por Dalton, pero junto con la anterior, explicaba la ley de los volúmenes de combinación. De acuerdo con ella los resultados de las experiencias de Gay-Lussac representados por medio de ecuaciones químicas toman la forma:

2.H 2 (g) + O 2 (g) ---( 2.H 2 O(g)

2.vol + 1.vol ---( 2.vol

N 2 + 3.H 2 ---( 2.NH 3 

1.vol + 3.vol ---( 2.vol

Cl 2 + H 2 ---( 2.HCI

1.vol + 1.vol ---( 2.vol

y muestran por qué las proporciones en volumen corresponden a números sencillos.

Empleando algunas ecuaciones de la física puede demostrarse que un mol de cualquier gas, es decir, 6,029.10 23 moléculas, medido en condiciones normales de presión y temperatura (0 ºC y 1 atm de presión), ocupa un volumen de 22,4 litros. Esta cantidad recibe el nombre de volumen molar y permite expresar, sólo para sustancias gaseosas, una misma cantidad de sustancia en moles, su volumen correspondiente en litros o su masa en gramos.

MASA Y ENERGÍA 

En 1789 Lavoisier escribía: «Debemos considerar como un axioma incontestable que en todas las operaciones del Arte y la Naturaleza, nada se crea; la misma cantidad de materia existe antes y después del experímento... y no ocurre otra cosa que cambios y modificaciones en la combinación de estos elementos. »

El principio de la conservación de la masa en las reacciones químicas ha sido puesto en duda en diferentes ocasiones desde que fuera formulado por Lavoisier, sin embargo, hasta la llegada de la teoría de la relatividad de Einstein en 1905 esa intuición vaga de algunos científicos no se vería materializada en un resultado positivo. De acuerdo con Einstein «si un cuerpo cede la energía  E en forma de radiación, su masa disminuye en  E / c 2 . La masa de un cuerpo es una medida de su contenido energético; si la energía cambia en  E , la masa del cuerpo cambia en el mismo sentido en  E /(3.10 8 ) 2 ». Su famosa ecuación:

 E = m . c 2 
siendo c = 3.10 8 m/s la velocidad de la luz, indica que en todo cambio de materia, y también en los procesos químicos, la absorción o la liberación de energía debe ir acompañada de un aumento o una disminución de la masa del sistema.

Lo que sucede, sin embargo, es que debido a la enorme magnitud de la constante c 2 las variaciones de energía que se producen en las reacciones químicas se corresponden con cambios de masa ínfimos que no pueden ser detectados ni por las balanzas analíticas más precisas. Se hace así buena la afirmación de Hans Landolt, uno de los químicos que pusieron a prueba la ley de Lavoisier, quien en 1909 afirmaba: «La prueba experimental de la ley de conservación de la masa puede considerarse completa. Si existe alguna desviación será menor de la milésima de gramo.» La ley de Lavoisier sigue, por tanto, siendo válida, al menos en términos prácticos, en el dominio de la química.

En las reacciones nucleares, sin embargo, las energías liberadas son mayores y la ley de conservación de la masa se funde con la de conservación de la energía en un solo principio. La ley de Lavoisier generalizada con la importante aportación de Einstein, puede escribirse en la forma:
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que indica que, en un sistema cerrado, la suma de las masas incrementada en el término equivalente de energía se mantiene constante.

APLICACIÓN: CÁLCULOS ESTEQUIOMÉTRICOS (II) 

Cuando se vierte ácido clorhídrico sobre limaduras de cinc, se produce la siguiente reacción con desprendimiento de hidrógeno gaseoso:
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Determinar qué volumen de hidrógeno, medido en condiciones normales, se recogerá cuando son atacados 30 g de Zn. ¿Cuántas moléculas de hidrógeno estarán contenidas en dicho volumen?

Para ajustar la reacción bastará en este caso multiplicar por 2 el HCI:

[image: image50.png]Zn+ HC —— ZnCly +Hy




De ella se deduce que por cada mol de átomos de Zn se producirá un mol de moléculas de H 2 , pues la relación entre sus respectivos coeficientes es de 1:1. Pero un mol de átomos de Zn tiene una masa igual a un átomo-gramo de dicho metal, esto es, a 65,4 g. Asimismo, un mol de H 2 ocupa 22,4 I en condiciones normales, luego estableciendo la siguiente relación de proporcionalidad:
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resulta:
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Recordando ahora que un mol de cualquier sustancia contiene 6,02 · 10 23 moléculas, la segunda parte del problema se resuelve recurriendo ahora a la proporcionalidad entre volumen y número de moles:
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ECUACIONES QUÍMICAS

El balance de materia en las reacciones químicas 

Partiendo de la ley de conservación de la masa y de su relación con la teoría atómica de la materia permiten enfocar el estudio de las reacciones químicas como si se tratara de un balance entre átomos de una misma especie.

Para que dicho balance cuadre, se han de introducir, con frecuencia, algunos coeficientes numéricos que permiten igualar el número de átomos de cada elemento a uno y otro lado de la flecha. Cuando esto se consigue se dice que la reacción química está ajustada, lo que significa que puede ser considerada, en sentido estricto, como una igualdad o ecuación química. 

Dado que las masas de los diferentes átomos son conocidas, las ecuaciones ajustadas se convierten, en primer término, en relaciones entre las masas de sustancias que intervienen en la reacción. Ello hace posible la realización de cálculos químicos precisos sobre la base que proporcionan las ecuaciones químicas ajustadas, sus símbolos y sus coeficientes numéricos. Así, la reacción de descomposición del óxido de cobre (II) una vez ajustada es:
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e indica que por cada dos moléculas de óxido de cobre (II) se forman dos átomos de cobre y una molécula de oxígeno. Tratando dicha ecuación química como si de una ecuación matemática se tratara, es posible multiplicar ambos miembros por un mismo número N sin que se altere laligualdad, es decir:
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Si N representa el número de Avogadro N A o número de partículas que componen un mol, entonces la ecuación anterior puede interpretarse en términos de moles; dos moles de CuO se descomponen en dos moles de Cu y un mol de O 2 . Por tanto los coeficientes de una ecuación química ajustada representan también la proporción en número de moles, de reactivos y productos que participan en la reacción.

Cuando las sustancias son gaseosas, de acuerdo con la hipótesis de Avogadro, cada mol equivale a un volumen de sustancia de 22,4 litros medidos en condiciones normales de presión y temperatura. Ello significa que, junto con cálculos de masas, es posible efectuar cálculos de volúmenes en aquellos casos en que intervengan sustancias gaseosas.

El ajuste de las ecuaciones químicas 

El conocimiento de cuestiones tales como qué productos cabe esperar a partir de unos reactivos determinados, qué reactivos darán lugar a ciertos productos o incIuso si una reacción dada es o no posible, son cuestiones que se aprenden con la práctica. Sin embargo, conocidos los reactivos y los productos, el ajuste de la reacción correspondiente constituye una mera consecuencia de la ley de Lavoisier de conservación de la masa. Además ésta es una operación previa a la realización de muchos de los problemas de química básica.

Uno de los procedimientos habituales empleados para ajustar una reacción química puede describirse en los siguientes términos:

1. Se escribe la reacción química en la forma habitual:

reactivos ---( productos 

2. Se cuenta el número de átomos de cada elemento en uno y otro miembro de la ecuación. Si son iguales para cada uno de los elementos presentes, la ecuación está ajustada.

3. Si no es así, será preciso multiplicar las fórmulas de los reactivos y productos por ciertos coeficientes tales que produzcan la igualdad numérica deseada. La búsqueda de este conjunto de coeficientes puede hacerse mediante tanteos. No obstante, este procedimiento de ensayo y error no siempre es efectivo y puede ser sustituido por otro más sistemático, que equivale a plantear un sistema de ecuaciones con dichos coeficientes como incógnitas.

Tornando como ejemplo de referencia la reacción de combustión del propano:
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estos serían los pasos a seguir:

a) Se fijan unos coeficientes genéricos a, b, c, d:

[image: image58.png]aCiHg + b0, —— ¢CO, + dHy0




b) Se impone la ley de conservación de la masa a nivel atómico, para lo cual se iguala, para cada elemento diferente, el producto de su subíndice por su coeficiente, en arnbos miembros de la ecuación química:

Para el C 3a = c

Para el H 8a = 2d

Para el O 2b = 2c + d

c) Se resuelve el sistema. Si, como en el ejemplo, el número de coeficientes es superior en una unidad al de elementos, entonces se iguala cualquiera de ellos a uno. Si una vez resuelto el sistema, los coeficientes resultantes fueran fraccionarios, se convierten en enteros multiplicando todos ellos por su mínimo común denominador:

a = 1.b = 5.c = 3.d = 4

d) Se sustituyen los valores en la ecuación de partida y se comprueba que el ajuste es correcto mediante el correspondiente recuento de átomos de cada elemento en uno y otro miembro de la ecuación química:
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MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

Tabla periódica de los elementos

METODOLOGIA
Considerando el método algebraico enseñado anteriormente realice el balanceo de las reacciones y escribala ya balanceada en la seccion de resutados.

1) MnO2 + HCl -------------( MnCl2 + H2O + Cl2
2) Zn + HCl-------------( ZnCl2 + H2
3) KCl + MnO2 + H2SO4 -------------( K2SO4 + MnSO4 + H2O + Cl2
4) Br2 + KOH -------------( KBr + KBrO2 + H2O

5) K2Cr2O7 + H2SO4 -------------( K2SO4 + Cr2(SO4)3 + H2O + O2
6) KMnO4 + H2SO4 -------------( MnSO4 + K2SO4 + H2O + O2
7). Na + O2 -------------( Na2O

8).. Ca + O2 -------------( CaO

9). Fe + O2 -------------( FeO

10). Fe + O2 -------------( Fe2O3
11). N2 + O2 -------------( N2O3
12) N2 + O2 -------------( N2O5
13). S + O2 -------------( SO2
14). Na2O + H2O -------------( NaOH

15). N2O3 + H2O -------------( HNO2
16). CO2 + H2O-------------( H2CO3
17). SO2 + H2O -------------( H2SO3
18). Al2O3 + 2.H2O -------------( Al(OH)3
19). FeO + H2O -------------( Fe(OH)2
20). N2O5 + H2O -------------( HNO3
RESULTADOS
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CUESTIONARIO

1.¿La ley de la conservación de la masa tiene validez para cualquier tipo de reacciones químicas?, fundamente su respuesta.

2.¿La ley de conservación de los elementos vale para todos los elementos conocidos?, fundamente su respuesta.
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PRÁCTICA No. 6

REGLAS DE SEGURIDAD EN EL LABORATORIO

Al término de la sesión el estudiante deberá:


Conocer y respetar las reglas de seguridad que deben seguirse durante el trabajo dentro de un laboratorio de análisis químico.


Reconocer, identificar y conocer los principios básicos necesarios para eñ manejar adecuado los distintos equipos, materiales y reactivos químicos usados dentro de un laboratorio de análisis químico.


Conocer y manejar adecuadamente los distintos tipos de balanzas usadas en los laboratorios.


Conocer los principios básicos de la calibración de material a ser empleado en el análisis químico.


Conocer los principios generales a ser considerados en la preparación de disoluciones y otro tipos de reactivos usados en el laboratorio.


Preparar disoluciones de diversas substancias considerando las distintas unidades de concentración: %peso, %volumen, fracción molar, Molaridad, ppm y ppb.


Conocer y aplicar los pricipios de acidez y basicidad usados ampliamente en distintos análisis químicos.


Manejar adecuadamente los medidores de pH.


Conocer la forma de preparar y valorar soluciones ácidas y básicas considerando sus concentración en Molaridad (M) y Normalidad (N) y el tipo de indicador a usar


Conocer como realizar cálculos de reactivos y productos de una reacción en un proceso ya sea a nivel laboratorio o industrial

OBJETIVO

Dar a conocer las reglas de seguridad necesarias para trabajar correctamente en los laboratorios
INTRODUCCIÓN

El laboratorio es un lugar potencialmente peligroso ya que en él se manipulan líquidos inflamables, material de vidrio frágil y productos químicos corrosivos.  La mayoría de los accidentes en el laboratorio se deben primordialmente a la falta de previsión, mala manipulación y negligencia en seguir las normas de seguridad.

La seguridad dependerá básicamente de la conducta del trabajo y del conocimiento previo que el alumno tenga sobre como evitar y saber actuar en caso de accidentes.

MARCO TEORICO:

REGLAS GENERALES DE SEGURIDAD

1.
Es obligatorio el uso de bata y lentes de seguridad o gogles dentro del laboratorio, para evitar daño a los ojos por proyecciones.

2.
Localizar la posición de los extínguidores, botiquín y lavadero más próximo a la zona de trabarlo y las ubicaciones de salidas del laboratorio.

3.
No es permitido llevar visitas al laboratorio o visitar a sus compañeros en horas de trabajo.

4.
No probar la sustancias utilizadas en el laboratorio. Esta estrictamente prohibido fumar e ingerir o beber alimentos dentro del laboratorio.

5.
Para cada experimento a realizar, deberá informarse de las medidas de seguridad, sobre el manejo y toxicidad de los reactivos, así como de las 


recomendaciones específicas para su realización.

6.
Al pesar o medir reactivos evite tirarlos o derramarlos en el sitio donde se encuentran, en caso de hacerlo limpiar inmediatamente el lugar.

7.
No deberá regresar a los envases originales, los remanentes de reactivos utilizados, así como deberá tener precaución de utilizar pipetas o espátulas limpias y secas para manejarlos.

8.
No oler las sustancias; cuando se quiera oler, atraer los vapores indirectamente hacia la nariz, haciendo cuenco con la mano.

9.
El laboratorio debe estar bien ventilado y cuando se realicen experimentos que produzcan humos o vapores tóxicos trabajar en la campana de extracción de humos y usar trampas que eliminen esos vapores.

10.
Cuando se transfiera un líquido con pipeta, deberá utilizarse perilla de hule o perilla de seguridad. NUNCA SUCCIONAR CON LA BOCA
11.    Evitar el uso de flamas abiertas cuando se tengan sustancias inflamables    en el laboratorio.

12.
Siempre que se utilicen álcalis, como hidróxido de sodio o potasio, lubricar las juntas esmeriladas del material.

13.
El ácido sulfúrico se debe diluir siempre agregando el ácido al agua y no a la inversa.

14.
Tener cuidado cuando se efectúa una reacción química en tubo de ensayo, que la boca de éste no se dirija hacia el compañero o hacia sí mismo, ya que puede haber proyección.

15. Al encender el mechero Bunsen, asegurarse de que no haya disolventes inflamables próximos y primero encender el cerillo, segundo abrir la llave del gas, inmediatamente acercar el cerillo a la boca del mechero, pero éste debe estar en forma inclinada y tan pronto termine de usarlo, se debe apagar.

PRIMEROS AUXILIOS

Los laboratorios deben estar provistos de un botiquín para poder suministrar los primeros auxilios en caso de accidente, posteriormente llévese al médico.

1.
En el caso de accidente (por pequeño que sea), debe comunicarse de inmediato al asesor responsable de laboratorio.

2.
Quemaduras en la piel por.

a)
Acidos.  Poner la parte afectada mínimo 10 minutos bajo el chorro de agua fría, neutralizar con disolución saturada de NaHCO3,. para quemaduras más serias colocar una pasta de NaHCO3 directamente a la parte afectada 15 minutos, retirar la pasta con agua y cubrir con jalea de Acriflavina, para desinfectar.

b)
Base.  Poner la parte afectada mínimo 10 minutos bajo el chorro de agua fría, neutralizar con solución diluida de ácido bórico, o ácido acético al 1%, finalmente lavar con agua y cubrir con jalea de Acriflavina, para desinfectar.

e)
Objetos Calientes o fuego.  Dependiendo del grado de la quemadura, si es leve se trata con disolución acuosa o alcohólica muy diluida en ácido pícrico, posteriormente con alguna crema para quemaduras.

d) Salpicaduras en los ojos.  Estos deben lavarse inmediatamente con abundante agua (pizeta o lavaojos) manteniendo el ojo abierto, durante 10 minutos.

e)
Fenol.  Lavar con disolución saturada de sulfato de sodio.

INHALACION
La inhalación es uno de los contactos más importantes por donde penetran las sustancias y que pueden dañar el organismo.

Esto sucede al respirar aire cargado de sustancias, sea en forma de gases, vapores o polvos.  Por eso cuando se tenga que trabajar en un ambiente con el aire cargado de sustancias tóxicas, será necesario tener a mano dispositivos protectores de VIAS respiratorias.

Para  el trabajo rutinario del laboratorio, bastará con tener ventilado éste mediante el uso correcto de los extractores y usar la campana (con ventilación) si es indispensable.

HERIDAS
Las pequeñas heridas en las que no sale mucha sangre se desinfectan con agua oxigenada, alcohol o tintura de iodo; tras lo cual se tapan colocando primero una gasa, después el algodón y finalmente, se recubre éste con la venda.  Si no cesa de salir sangre, deben vendarse de nuevo, aumentando la presión y levantando miembro afectado.

En caso de que las heridas sean profundas, lavar y desinfectar con un antiséptico local y controlar la hemorragia con torniquetes.  El mejor método consiste en una venda de goma enrollada varias veces sobre una zona ancha por encima de la herida, pero próxima a ella (de 5 a 10 cm).  Cada 15-30 minutos conviene aflojar durante unos segundos; y buscar de inmediato el auxilio médico.

DESCARGAS ELECTRICAS
Como primer recomendación se deberá desconectar el interruptor que proporcione corriente eléctrica al lugar del accidente.  Posteriormente proporcionar respiración artificial a la víctima y cubrirla con mantas, de preferencia de lana.  Conseguir inmediatamente un médico.

CONTENIDO DE UNA BITACORA.

Una bitácora es un documento donde se registran las actividades, resultados, observaciones que se lleva a cabo en el laboratorio.  Para esto es necesario que cada alumno tenga una libreta destinada para este fin. (Se recomienda una libreta de taquigrafía.)

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Substancias químicas existentes en el almacén del laboratorio y que contengan  etiqueta con advertencias de uso y almacenamiento seguro




METODOLOGIA
Escuche atentamente todas las medidas y reglas de seguridad necesarias para el trabajo dentro del laboratorio dadas por el maestro titular de la asignatura.

Después de escuchar las indicaciones, identifique los principales riesgos existentes dentro de su laboratorio y comente junto con sus compañeros de equipo las acciones a seguir en caso de presentarse algún accidente o aumentar  

los riesgos en una situación de peligro.

Realice un plano en el que se encuentre identificado la ubicación de cada equipo, botiquín de primeros auxilios, extinguidor, ruta de evacuación y áreas de mediano o alto riesgo debido a la presencia de reactivos químicos, equipos o instalaciones peligrosas.

Finalmente el maestro proporcionará  10 substancias químicas con diferentes grados de peligrosidad, con MUCHO CUIDADO lea la etiqueta de cada uno de ellos y transcriba todo la información referente al uso y manejo adecuado de dichos reactivos químicos.

RESULTADOS

De todos los riesgos identificados en el laboratorio, liste los cinco más peligrosos, plante las principales medidas a tomar en cuenta para prevenir accidentes y finalmente establezca las acciones a tomar en caso de presentarse éstos.

	Riesgo de accidente identificados
	Medidas de prevención
	Acciones  en caso de presentarse el accidente

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	


Dibuje el plano requerido en la metodología

Considerando las substancias proporcionadas por el maestro y después de haber leído las etiquetas de éstos, listelos de mayor a menor peligrosidad y transcriba lo indicado en la etiqueta.

CUESTIONARIO

1. ¿Después de haber observado y analizado los riesgos de trabajar en un laboratorio, crees que este sea un lugar seguro?

2. Califica en una escala del 0 al 100 la seguridad en tu laboratorio (0 = extremadamente peligroso y 100 = Extremadamente seguro)

3. ¿Si las personas que laboran en el laboratorio conocieran y siguieran al pie de la letra todas las medidas de seguridad, cómo calificarías ahora la seguridad en tu laboratorio?

4. Menciona tres medidas o acciones a realizar que tú creas son necesarias para lograr que tu laboratorio sea 100% seguro
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PRÁCTICA No. 7

CONOCIMIENTO DE EQUIPO, MATERIAL Y 

REACTIVOS DE LABORATORIO

OBJETIVO

Conocer  los principales equipos, materiales y reactivos usados durante el desarrollo de sus actividades dentro del laboratorio  de Química.

INTRODUCCIÓN

Una parte integral en la formación del estudiante del laboratorio de química es el conocimiento de los materiales, equipos y reactivos del laboratorio con el cual deben de relacionarse para un uso adecuado y seguro de ellos durante el desarrollo de prácticas y experimentos.

MARCO TEORICO:

El vidrio, es un material duro y quebradizo que no tiene estructura cristalina ni punto de fusión definido. Es un líquido extraordinariamente viscoso y sobre enfriado. No es un compuesto, sino una mezcla de composición muy variada; se utilizan más de 50 000 fórmulas para producir vidrios de características muy diversas. Se usan para su preparación materiales orgánicos e inorgánicos. A temperatura ambiente el vidrio tiene la apariencia de un sólido rígido y duro, así permanece hasta temperaturas de 100, 200, 300 o hasta 600(C (según sea el tipo de vidrio). Si  la temperatura aumenta más, se reblandece poco a poco, hasta que se convierte en un líquido viscoso, sin embargo no se observa un punto de fusión definido. 

La utilidad del vidrio se debe a sus especiales características físicas y químicas, que no presenta ningún otro material. Se usa para fabricar bulbos, por sus propiedades de transparencia y de resistencia a altas temperaturas y a efectos mecánicos, es fácil de sellarse con los metales y es más barato. 

La mezcla de cual se hace el vidrio contiene algunos materiales fundamentales: sílice (arena), óxido de calcio, óxido de sodio y el ocasiones hidróxido de potasio, óxido de plomo, óxido de boro y de otros elementos. También, y según las circunstancias: agentes oxidantes, agentes decolorantes, substancias colorantes u opacantes.

Según la composición del vidrio puede clasificarse en varios tipos:

Vidrio de sílice

Vidrio de silicato de sodio

Vidrio de carbonato de calcio

Vidrio de plomo

Vidrios de borosilicato

De los anteriores el más importante dentro del laboratorio es el vidrio de borosilicato, el cual esta compuesto de dióxido de sílice y óxido bórico, principalmente. Es llamado también vidrio de Pyrex, sumamente resistente al calor y superior en duración química que otros vidrios. Util en utensilios de laboratorio, refractarios de cocina, hervidores industriales, impulsores de bombas centrífugas y en aplicaciones eléctricas.

Con ayuda de nuestro mechero y de varilla y tubo de vidrio, podemos fabricar agitadores, triángulos, goteros, pipeta pasteur, asas para siembra bacteriológica, etc.; cortando, puliendo, doblando, adelgazando y soldando al fuego. Para cortar cualquier varilla o tubo de vidrio marcamos con lápiz graso la sección por cortar, después con una lima triangular limamos alrededor del tubo  o varilla siguiendo la marca. En seguida tomamos la varilla o tubo limado entre los dedos índice y pulgar de cada mano lo más cerca de la limadura y presionamos para separar las secciones. Si no se separan las dos secciones, limamos más profundamente.

Para pulir los extremos de nuestras varillas o tubos de vidrio, calentamos en la flama del mechero los extremos y si se trata de una varilla, sobre una superficie, puede ser un pedazo de madera se da vuelta para redondear el extremo. Si es un tubo debemos procurar que no se cierre la abertura central. Para doblar nuestro tubo o varilla, marcamos primero los segmentos por doblar, después sometemos a calentamiento uniforme, dando vueltas nuestro material. Cuando se empieza a doblar, doblamos con suavidad al ángulo deseado y dejamos enfriar antes de proseguir a doblar otra parte de nuestro segmento.

Material de vidrio:
	Bureta
	Desecador
	Embudo de talle largo y corto

	Embudo de separación
	Equipos Soxhlet
	Matraz Erlenmeyer

	Matraz balón
	Matraz de destilación
	Matraz de filtración a vacío

	Matraz volumétrico
	Pipeta graduada
	Pipeta volumétrica

	Picnómetro
	probeta graduada
	Termómetro

	Tubo de seguridad
	Tubo de Thiele
	Tubos de ensaye

	Vaso de precipitados
	Vidrio de reloj
	Refrigerante


Material de acero:
	Anillo de fierro
	Baño María
	Escobillones

	Espátulas
	Gradilla
	Mechero de bunsen

	Nuez para pinzas
	pinza doble para bureta
	Pinza para crisol

	Pinza para matraz
	Pinza para refrigerante
	Pinza para tubo de ensaye

	Soporte universal
	Tela de alambre
	


Material de plástico:
	Embudo 
	Manguera
	pizeta

	Probetas
	Propipetas
	Tapones


Material de porcelana:
	Cápsula
	Crisol
	Mortero con pistilo

	Embudo Buchner
	
	


Equipos:
	Hornos
	Baño María
	Centrífuga

	Estufas
	Microscopio
	potenciómetro y medidor de conductividad

	Bomba de vacío
	Parrilla de calentamiento con agitación Magnética
	Mufla

	Viscosímetro
	Espectrofotómetro UV-VIS
	Cromatógrafo de gases



	Balanza Analítica
	Balanza granataria
	


MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Equipos, materiales de vidrio y substancias químicas existentes en el almacén del laboratorio 




METODOLOGIA
El profesor de la materia dará una explicación detallada de cada uno de los materiales en existencia en el laboratorio así como indicará el uso apropiado de cada material o equipo y su importancia en el desarrollo de las prácticas.

RESULTADOS

Durante la explicación de cada material y equipo identifique en los siguientes esquemas el nombre y utilidad de cada material y equipo.


CUESTIONARIO

1. ¿Qué tipo de vidrio es el forma el material de laboratorio?

2. ¿Es posible calentar los materiales de laboratorio que son de vidrio?

3. ¿Mencione cual es la diferencia funcional  entre una probeta, pipeta y bureta?

4. ¿Por que los matraces volumétricos posen un cuello largo y angosto?
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PRÁCTICA No. 8

MECHERO DE BUNSEN; EL VIDRIO Y SU MANEJO

OBJETIVO

Conocer el mechero de Bunsen, sus partes y su flama; así como el uso y manipulación del vidrio.

INTRODUCCIÓN

Durante el desarrollo de experimentos en el laboratorio muchas veces trabajaremos con el mechero de Bunsen, una de las utilidades iniciales de éste es el ser una herramienta para la fabricación de conexiones y aparatos sencillos que serán utilizados posteriormente en diversas prácticas.

MARCO TEORICO:

El mechero de Bunsen es una de la fuentes de calor más utilizadas dentro del laboratorio. Esta compuesto de varias partes: (a) la base, en ella se localiza el tubo al que se inserta la manguera y por la cual entrará el gas combustible (metano, propano, butano u otros); (b) el collarín, éste puede presentar uno o dos orificios por los cuales se regula el paso del aire al mechero, este aire es indispensable para la combustión del gas y la cantidad que entra debe regularse para que la flama sea lo más caliente posible; (c) la esprea, ésta se encuentra entre la base u el collarín, la cual tiene la función de esparcir el gas dentro del quemador; (d) el quemador, es un tubo largo que se une a la base atornillándose, dentro de él encontramos la esprea y alrededor de su parte inferior al collarín, en la parte superior observamos la flama.

De una buena flama dependerá el éxito de nuestra experimentación. Una llama bien modulada permitirá el calentamiento más rápido y eficaz. En esta podremos ver claramente dos zonas; una zona superior o zona de oxidación y una zona inferior o zona de reducción. En medio de las dos encontramos una zona llamada de fusión que es la más caliente, en donde colocaremos nuestras muestras sometidas a calentamiento. Esta flama deberá ser clara, no, luminosa y de un color azul pálido.

Durante la combustión en un mechero de bunsen se combina el hidrógeno del gas combustible con el oxigeno del aire, éste proceso produce un calor de reacción que da como resultado temperaturas de hasta 2000(C en las zona más caliente de la flama. En este proceso los compuestos reaccionantes se combinas formando agua, monóxido y bióxido de carbono, además de energía calorífica.

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Mechero de bunsen

Varilla de vidrio de 5 y 7 mm de diámetro

Tubo de vidrio de 5 y 7mm de diámetro
	


METODOLOGIA

Encienda el mechero y regule la flama hasta lograr que en ella se observen con claridad los dos conos. Zonas de oxidación y reducción respectivamente.

Practique el doblado de la varilla de vidrio. Puede realizar en su ejercicio algún triángulo o cuadrado.

RESULTADOS

Dibuje un mechero de Bunsen e indique en él las diferentes partes que lo conforman e

Identifique cada una de las zonas de la flama del mechero de bunsen 

Zonas:

a). Cono exterior

b). Cono interior

c). Zona superior de oxidación

d). Zona inferior de oxidación

e). Zona superior de reducción

f).  Zona inferior de reducción 

g). Base de la flama

h). Zona de fusión

CUESTIONARIO

1. ¿Cuál es la diferencia entre el vidrio Pyrex y el vidrio común?

2. ¿Por qué parte del mechero de bunsen entra el comburente?

3. ¿Qué compuestos resultan de la oxidación del gas metano, propano o butano   

      que son el combustible del mechero de bunsen?

4. ¿Por qué la base de la flama del mechero de bunsen no es una zona de alta temperatura?
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PRÁCTICA No. 9

CONOCIMIENTO Y MANEJO DE BALANZAS

OBJETIVO

Aprender y practicar el uso de balanzas analítica y granataria de triple brazo.

INTRODUCCIÓN

Muchos de los instrumentos comúnmente empleados en química sirven para medir con exactitud la masa o el volumen de una muestra. La masa de una substancia se mide directamente usando un equipo denominado balanza.

Los resultados de cada análisis dependen de distintas operaciones, sin embargo,  una de las más importantes es el pesar, por lo que la balanza resulta ser el instrumento más importante en química. En dicha balanza se compara la masa de un objeto con las masas conocidas de las pesas de referencia. El peso de un objeto es la fuerza de atracción que la gravedad ejerce sobre él, fuerza que varía de un lugar a otro de la tierra. La masa de un objeto es la cantidad de materia que contiene, medido como la fuerza requerida para cambiar su velocidad  (f=ma   Segunda ley de Newton). Al pesar con una balanza, lo que realmente se obtiene es la masa del objeto, aunque los químicos llaman peso a dicho valor.

En el mercado actual existen una gran variedad de tipos y modelos de balanzas con finalidades de uso general y algunas de ellas muy específico. Sin embargo, las más usadas en los laboratorios modernos son la balanza analítica y la balanza granataria de triple brazo cuyas características son diferentes entre ellas. Las indicaciones generales para el uso de cada una de ellas se detalla a continuación.

MARCO TEORICO:

La Balanza es un dispositivo mecánico o electrónico empleado en hogares, laboratorios, empresas e industrias para determinar el peso o la masa (debido a la relación que existe entre ambas magnitudes) de un objeto o sustancia; también puede denominarse báscula en algunos casos. El mecanismo para pesar más sencillo es la balanza de brazos iguales, empleada por primera vez por los egipcios alrededor del 2500 a.C. Esta balanza consta de una barra, con un plato colgado de cada extremo, que se sostiene en el centro sobre un punto de apoyo. Para emplear esta balanza se coloca un objeto de peso desconocido en uno de los platos, y se van poniendo objetos de peso conocido en el otro plato hasta que la balanza esté equilibrada y la barra quede en posición horizontal. El peso y la masa del objeto son entonces los mismos que los de las pesas del otro plato.

 Hace unos 2.000 años aparecieron las balanzas denominadas romanas, que deben su nombre a haber sido inventadas por los antiguos romanos. Al igual que la balanza de brazos iguales, la romana consta de una barra sostenida en un punto de apoyo. Las pesadas se realizan equilibrando un peso conocido situado a un lado del punto de apoyo con un peso desconocido situado al otro lado. Sin embargo, al contrario que en la balanza de brazos iguales, el punto de apoyo de la romana no está en el centro; el objeto que se quiere pesar se cuelga del brazo corto, mientras que por el brazo más largo puede deslizarse una pesa (denominada pilón) acercándola o alejándola del punto de apoyo. Una vez colgado el objeto de la romana, se ajusta la posición del pilón hasta que equilibra la carga del brazo corto; la posición de la pesa, que se mide mediante marcas realizadas en el brazo largo, indica el peso del objeto.
 Algunas balanzas modernas que emplean los mismos principios que la balanza de brazos iguales o la romana pueden efectuar pesadas muy precisas. Las balanzas de precisión empleadas en laboratorios científicos son capaces de determinar el peso de pequeñas cantidades de material con una precisión de una millonésima de gramo. Estos dispositivos están encerrados en cajas de vidrio o plástico para evitar que las corrientes de aire o las variaciones de temperatura afecten a la pesada.
 Otras balanzas mecánicas empleadas en la actualidad son las balanzas de péndulo y las balanzas de resorte. En una balanza de péndulo, una plataforma está unida a un péndulo pesado. Cuando se coloca un objeto sobre la plataforma, el péndulo se desplaza hacia el lado para equilibrar la carga; una aguja fijada al péndulo indica el peso el objeto. En una báscula de resorte, la plataforma está conectada a un resorte que se estira o se comprime para equilibrar la carga colocada sobre la plataforma. Una aguja, cuya posición depende de la extensión o compresión del resorte, indica el peso de la carga. Las básculas de baño suelen ser de este tipo.
 Las balanzas electrónicas, que emplean electricidad para determinar el peso, son más rápidas y por lo general más precisas que las mecánicas. También pueden incorporarse a sistemas computerizados, lo que las hace más útiles y eficaces que las balanzas mecánicas en la mayoría de las aplicaciones. Un tipo de báscula electrónica bastante común emplea un elemento piezoeléctrico sensible a la deformación, un alambre delgado cuya resistencia eléctrica cambia al ser estirado o comprimido. Este sensor piezoeléctrico va fundido a una columna que sostiene la plataforma de la balanza. Cuando se coloca una carga sobre la plataforma la columna y el sensor piezoeléctrico se comprimen. El consiguiente cambio en la resistencia del sensor puede emplearse para determinar el peso del objeto.
MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Vaso de precipitados de 100ml

Espátula

Balanza analítica

Balanza granataria digital

Balanza granataria de triple brazo
	Azúcar (100g por equipo)




METODOLOGIA
Instrucciones de uso de la balanza analítica.

Las balanzas analíticas requieren una colocación exactamente horizontal y una instalación estable para obtener resultados repetitivos. Para compensar pequeñas irregularidades o inclinaciones en el emplazamiento (mesa), la balanza puede ser nivelada.

Para una colocación exactamente horizontal, la balanza está provista de un indicador de nivel situado en su parte posterior y de dos tornillos niveladores situados al frente de la balanza. 

Antes de encenderla, revise que la burbuja de aire del indicador de nivel se encuentre dentro del circulo central de dicho indicador; en caso de no encontrarse ahí, empiece a girar los tornillos niveladores hasta lograr centrar la burbuja.

Asegúrese que la balanza se encuentre conectada a un regulador de corriente y no directamente al suministro de corriente. El voltaje usado por este tipo de balanzas es de 110V.

Para pesar correctamente en una balanza analítica siga las instrucciones del maestro.

Instrucciones de uso de la balanza granataria de triple brazo
Coloque la balanza en un lugar horizontal y libre de vibraciones o corrientes de aire.

Asegúrese que el indicador de nivel del extremo derecho de las barras coincida con el indicador de nivel fijo. En caso de no coincidir gire el tornillo nivelador ubicado en el extremo izquierdo de la balanza.

Para pesar correctamente en una balanza granataria de triple brazo siga las instrucciones y ejemplo del maestro.

RESULTADOS

Pese en la balanza analítica  2.5348g de azúcar y describa las dificultades presentadas al tratar de pesar esta cantidad de azúcar.

Pese en la balanza granataria de triple brazo 10.7g de azúcar en un vaso de precipitados de 100ml. Describa las los pasos realizados para realizar esta actividad.

Pese tres objetos comunes en la balanza granataria y posteriormente esos mismos objetos en la balanza analítica. ¿Qué diferencia hay entre las dos resultados para el mismo objeto?

CUESTIONARIO

1. ¿Cuál es  la diferencia entre peso y masa?

2. ¿Qué es lo que miden las balanzas?

3. ¿Por qué las balanzas analíticas posen una cámara de aislamiento para el platillo de pesaje?

4. ¿Por qué las balanzas deben estar ubicadas en superficies libres de vibraciones y perfectamente nivelados?
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PRÁCTICA No. 10

CALIBRACIÓN DE MATERIAL VOLUMÉTRICO Y DE MEDIDA

OBJETIVO

Conocer los principios básicos de la calibración de material a ser empleado en el análisis químico.

INTRODUCCIÓN

MARCO TEORICO:

Buretas. Son tubos largos de sección transversal interior uniforme, con graduaciones en toda su longitud y con un dispositivo en el extremo inferior para controlar la salida de líquido. Para cualquier trabajo excepto los que no exigen gran precisión, las buretas deben calibrarse. Esto se lleva a cabo llenando la bureta hasta la marca 0.00, vertiendo 10ml en un pesafiltros tarado (pesado), pesando dicho volumen de agua, y el valor hallado por su densidad a la temperatura ambiente, para conocer el verdadero volumen, haciendo lo mismo con otros volúmenes se pueden encontrar las correcciones para cualquier parte de la bureta.

Pipetas. Son los tubos que se usan para verter  volúmenes conocidos de una solución.

(a). Pipetas volumétricas.  Las pipetas volumétricas son tubos de vidrio con un bulbo en su parte central y una marca en la superior para indicar el volumen del líquido empleado.

El calibrado de las pipetas  volumétricas se lleva a cabo pesando en un pesafiltros el agua extraída, como se ha dicho al tratar de la calibración de las buretas.

(b). Pipetas graduadas. Las pipetas graduadas son tubos largos, marcados en casi toda su longitud con uno de sus extremos estrechados en forma de punta, para reducir la velocidad de salida del líquido. Rara  vez se usan para trabajos de precisión, pero pueden calibrarse de la misma manera que una bureta. Pueden estar graduadas hasta la punta, o solamente hasta la parte recta del tubo.

Matraz aforado. El matraz aforado tiene forma de pera, con fondo plano y cuello largo y angosto. El cuello lleva una marca a su alrededor para indicar hasta donde debe llenarse a una temperatura dada.

El calibrado se realiza pesando el matraz vacío y seco.  Llenado de agua hasta  la marca se pesa de nuevo, efectuando las correcciones debidas al empuje del aire. Dividiendo el peso corregido del agua por su densidad se obtendrá el verdadero volumen contenido en el matraz. Si el matraz debe tener una marca que indique exactamente su volumen corregido, este punto debe encontrarse poniendo más o menos agua en el matraz, pesándolo nuevamente y señalando la nueva marca.

Lectura en aparatos aforados de vidrio. En el material aforado de vidrio la superficie cóncava del líquido se llama menisco. Al hacer una medición, la vista debe mantenerse tangencialmente a  la parte inferior del menisco, para evitar errores de paralaje. Si las soluciones utilizadas son coloreadas y no puede observarse el fondo del menisco, se lee por la parte superior de la solución. Si el líquido empleado no moja el vidrio, el menisco se invierte y en estas condiciones se lee la parte superior del mismo.

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Matraz
volumétrico de 50 ml
	Agua destilada

	Pipeta
volumétrica de 10 ml
	Mezcla crómica

	Bureta volumétrica de 25 ml
	

	Embudo de vidrio tallo corto
	

	Pipeta graduada de 2 ml
	

	Soporte universal c/pinzas
	

	Termómetro de -10 a 120 C
	

	Estufa
	


METODOLOGIA

Todo el material deberá de estar perfectamente limpio y lavado. El material volumétrico o de precisión no se calentará bajo ningún concepto y no se tratará con mezcla crómica caliente. Es preferible usar la siguiente muestra detergente: 30 gr de NaOH, 8 gr de fosfato trisódico, 4 gr de hexametafosfato sódico en un litro de agua.  En algunos casos, su acción queda mejorada por la adición de 2 gr de lauril sulfonato de sodio (u otro tensoactivo) y también con un gramo de EDTA.

Finalmente, una vez lavado y enjuagado el material de vidrio, se deberá secar ya sea por escurrimiento o empleando una estufa eléctrica (a temperatura no mayor de 40 oC). Cabe aclarar que las pipetas, buretas, matraces aforados y en general el material volumétrico de precisión no se debe calentar sino escurrir y enjuagarlo con pequeños volúmenes de etanol, acetona, o algún otro disolvente que arrastre la humedad y se evapore rápidamente, como nota importante se debe mencionar que por ningún motivo se deberá emplear la línea de vacío para secar el material, en razón de que la humedad o los vapores de los disolventes dañan a la máquina que hace el vacío.

Calibración del matraz  volumétrico de 50ml

1.-
Pesar en la balanza analítica el matraz volumétrico de 50 ml limpio y seco con su tapón

2.-
Efectuar tres pesadas independientes.  Los resultados, deben de concordar y se anotan en la libreta.

3.-
Llenar el matraz con agua destilada hasta alcanzar un nivel ligeramente inferior de la marca del aforo.  Procurar no mojar el cuello del matraz (usar embudo), ni la parte exterior del mismo.

4.-
Completar hasta la marca de aforo con ayuda de una pipeta, de tal manera que el fondo del menisco coincida con la línea de aforo.  En caso de pasarse ligeramente de la marca, es posible retirar un poco de líquido mediante un pedazo de papel absorbente.

5.- Se coloca el tapón sobre el matraz y se controla lo siguiente:

El exterior del matraz debe de estar seco.

No deben de existir burbujas de aire adheridas al interior del matraz.

6.-
Se efectúan por lo menos dos pesadas independientes del matraz lleno de agua destilada.  Se registran los resultados y se controla que concuerden dentro del error  aceptable.

7.-
Con precaución se pipetea unos mililitros del agua contenida en el matraz, procurando no, mojar el cuello del mismo.  Se repite el ajuste con agua hasta la marca de aforo.

8.-
Repetir la pesada con el fin de obtener al menos cinco datos para cálculos estadísticos.

NOTA:
Tener cuidado de no calentar el matraz con las manos durante su manejo.  Tomar la temperatura del agua, al inicio y al final de la determinación.

Calibración de la pipeta volumétrica de 10ml.

1. Pesar en una balanza el matraz volumétrico de 50ml con su tapón. El interior del matraz al igual que su parte exterior, la parte esmerilada y su tapón deben estar perfectamente secos. Efectuar tres pesadas independientes.

2. Llenar la pipeta con agua destilada cuya temperatura se registre previamente. Se ajusta el nivel de manera que el fondo del menisco coincida con la marca de aforo.  Controlar que no se adhieran burbujas a la pared del bulbo y no existan burbujas de aire adheridas o detenidas en l as partes tubulares de la pipeta.

3. Durante el ajuste a la marca, la pipeta se mantiene vertical con la marca colocada a  la altura de los ojos para evitar el error de paralaje. Al retirar la pipeta del recipiente con agua, secar la parte exterior de  la punta de la pipeta con un pedazo de papel absorbente, tener cuidado de no perder líquido por manejo brusco.

4. La punta de la pipeta se introduce en el cuello del matraz volumétrico de 50ml de manera que si punta toque la pared interior a unos milímetros debajo de  la parte esmerilada.

5. El conjunto pipeta-matraz se orienta de tal manera que la pipeta se encuentre en posición vertical. Se retira el dedo índice del extremo de la pipeta para que se vacíe libremente.

6. Al terminar la salida del agua se mantiene la punta de la pipeta en contacto con el recipiente por un momento y luego se retira. El matraz se tapa, se pesa por duplicado. Registrar los datos.

7. Sin vaciar el contenido del matraz, repetir los puntos 2 al 6 hasta tener cinco datos independientes del contenido de agua de la pipeta para análisis estadístico.

8. Al término de la quinta pesada debe de verificarse que el menisco de agua coincida con la marca de aforo. Anotar coincidencia o no coincidencia (por exceso  o deficiencia de líquido).

NOTA: Tomar la temperatura del agua al inicio y al final de la determinación.

Calibración de la bureta de 25ml.

1. La bureta perfectamente limpia se llena con agua destilada, cuya temperatura se ha registrado previamente. Procurar no existan burbujas al momento del llenado que se realza hasta por encima  de la graduación.

2. Abrir la llave de paso para desalojar el aire presente en la punta de la bureta. Efectuar después el ajuste del nivel de agua de forma que el fondo del menisco coincida con la primera graduación.

3. Estando la bureta llena en posición vertical en su soporte, se abre completamente la llave y se mide con un segundero el tiempo necesario hasta que el nivel del menisco alcance la ultima graduación. Repetir este procedimiento tres veces.

4. Con la bureta llena, ajustada a cero y colocada en posición vertical, se vacía un volumen de 10ml en el matraz volumétrico de 50ml previamente pesado. El matraz se tapa y se pesa por duplicado. Registrar los datos.

5. Sin vaciar el matraz, agregar 10ml más de agua, medidos con la bureta (la bureta se vacía de 10 a 20 ml). Pesar por duplicado. Repetir  la determinación midiendo cada vez 10ml hasta completar 50ml. Observar la concordancia o no concordancia del menisco con la línea de aforo del  matraz.

RESULTADOS

Anote los datos obtenidos durante el desarrollo de la práctica.

	Calibración del matraz volumétrico de 50ml
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	Calibración de la pipeta volumétrica de 10ml
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	Calibración de la bureta de 25ml
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Realice los promedios de los pesos registrados para los anteriores casos.

Calcule la temperatura promedio de cada determinación.

Con los pesos promedio, calcule el volumen promedio (Vt) para la temperatura  de la determinación utilizando la cuarta columna de la siguiente tabla.

	
	Peso promedio

	Vt   =   
	Peso aparente en el aire contra latón


	Temperatura

(C
	Presión de vapor saturante

mm de Hg
	Peso en el vacío (densidad)

g/cm3  
	Peso aparente en el aire contra latón

g/cm3

	15
	12.8
	0.99910
	0.99827

	16
	13.7
	0.99894
	0.99812

	17
	14.6
	0.99877
	0.99795

	18
	15.5
	0.99859
	0.99777

	19
	16.5
	0.99840
	0.99759

	20
	17.5
	0.99820
	0.99739

	21
	18.6
	0.99799
	0.99718

	22
	19.8
	0.99777
	0.99696

	23
	21.1
	0.99753
	0.99673

	24
	22.4
	0.99729
	0.99649

	25
	23.8
	0.99704
	0.99624

	26
	25.2
	0.99678
	0.99599

	27
	26.8
	0.99651
	0.99572

	28
	28.4
	0.99623
	0.99544

	29
	30.0
	0.99594
	0.99516

	30
	31.8
	0.99564
	0.99486


Calcule el valor nominal a 20(C (Vo) del matraz, la pipeta y la bureta  utilizando:

	Vo   =   
	Vt  + (20-t) (B )(Vt)


donde:

Vo = Volumen nominal a 20(C

Vt =  Volumen promedio

t  =  Temperatura promedio de la determinación

B  =  Coeficiente de dilatación volúmica del vidrio (ver siguiente tabla)

	Capacidad hasta de 
	Matraces volumétricos, diámetro interior del tubo en la marca
	
	Pipetas volumétricas
	
	Buretas volumétricas
	

	
	Mínimo

mm
	Máximo

mm
	diámetro máximo a la marca

mm
	Tiempo mínimo de vaciado
	Longitud graduada

cm
	Tiempo mínimo de vaciado

	5
	6
	7
	
	15
	15
	30

	10
	6
	8
	
	20
	20
	35

	25
	6
	8
	4
	
	25
	40

	50
	6
	10
	5
	30
	30
	50

	100
	8
	12
	
	40
	35
	60

	200
	9
	14
	6
	50
	40
	70

	250
	10
	15
	
	
	45
	80

	500
	12
	18
	
	
	50
	90

	1000
	14
	20
	
	
	55
	160


Al obtener el valor del volumen nominal Vo, observe si éste cumple con las especificaciones para un material volumétrico de clase A (primera clase) o no la cumple (ver siguiente tabla)

	Capacidad hasta  e incluyendo

ml
	Matraces volumétricos calibrados para:
	
	Pipeta volumétrica y buretas
	

	
	contener
	verter
	Pipetas volumétricas y  bureta
	Pipetas graduadas

	1
	0.01
	
	
	

	2
	
	
	0.006
	0.01

	3
	0.015
	
	
	

	5
	0.02
	
	0.01
	0.02

	10
	0.02
	0.04
	0.02
	0.03

	25
	0.03
	0.05
	
	

	30
	
	0.03
	0.03
	0.05

	50
	0.08
	0.05
	0.05
	0.08

	100
	0.30
	0.50
	0.08
	0.15


Verifique que el tiempo de vaciado promedio de la bureta esté dentro del rango especificado en la tabla siguiente tabla.

CUESTIONARIO

1. ¿Por qué es importante calibrar el material de medición?

2. ¿ Por qué es necesario considerar la temperatura durante la calibración?

3. ¿Cual es la densidad del agua destilada?
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PRÁCTICA No. 11

PREPARACIÓN DE SOLUCIONES

OBJETIVO

Preparar disoluciones de diversas substancias considerando las distintas unidades de concentración: %peso, %volumen, fracción molar, Molaridad, ppm y ppb.

INTRODUCCIÓN

Una parte esencial dentro de las actividades cotidianas realizadas en un laboratorio, es la preparación de todo lo requerimientos físicos y químicos necesarios para la realización de los análisis de muestras de una manera rápida y eficiente. Dentro de éstos destacan la preparación de los reactivos, los cuales comúnmente son requeridos en forma de soluciones, emulsiones o mezclas. De las anteriores, las que cobran mayor importancia son las soluciones, por lo que en este parte profundizaremos en cómo realizar dichas soluciones.

Qué es una solución y qué elementos participan en  la preparación de una de ellas.

Una solución es una mezcla homogénea de un soluto  (sustancia disuelta) distribuida uniformemente en un disolvente (sustancia que disuelve). Las disoluciones pueden existir en cualquiera de los tres estados físicos: gas, sólido o líquido. El aire es la mas común de las soluciones gaseosas (mezcla de nitrógeno, oxígeno y otros componentes menores). Muchas aleaciones metálicas son disoluciones sólidas. Ejemplos son el latón (Cu y Zn) y el bronce (Cu, Zn y Sn). Las soluciones líquidas son quizá las más familiares, especialmente las que tienen al agua como disolvente. Las disoluciones acuosas son las más importantes para nuestros propósitos  y será las que consideraremos con mayor énfasis.

Principales consideraciones a tomar en cuenta en la preparación de soluciones.

Dentro del entendimiento en la preparación de soluciones, es necesario considerar diferentes aspectos importantes que definen la identidad de una  solución y caracteriza las propiedades de la misma en base a las de sus propios componentes. Entre estas consideraciones encontramos:


*Tipo de soluto y disolvente


*Formas de expresar la concentración especificando las cantidades relativas de soluto y de disolvente.


* Factores que influyen en la solubilidad, tales como, temperatura y presión.

El agua pura no conduce la corriente eléctrica, por lo que los solutos en agua se pueden clasificar según la conductividad de las soluciones que forman. Se pueden distinguir dos tipos de solutos:

a). No electrolitos, cuyas disoluciones acuosas no conducen la corriente eléctrica. Estas sustancias son generalmente de tipo molecular  y se disuelven como moléculas. Dado que las moléculas son neutras, no pueden moverse en un campo eléctrico. No pueden conducir la corriente eléctrica. Ejemplos de estos solutos son el metanol y el azúcar. 

b). Electrolitos, cuyas soluciones acuosas conducen la corriente eléctrica. Estas sustancias  existen en la solución como iones. Los iones cargados migran al aplicarles un campo eléctrico, transportando la corriente eléctrica. El cloruro de sodio es un ejemplo muy conocido de electrolíto. 

Unidades de concentración comúnmente usadas en la preparación de soluciones.

Se suelen utilizar distintos adjetivos para indicar las cantidades relativas de soluto y disolvente empleadas en la disolución. Comúnmente encontramos que una solución que contiene una pequeña cantidad de soluto se le denomina “diluida”. Por otro lado, una solución que contenga más soluto en las misma cantidad de disolvente se le denomina “concentrada”. En algunos casos estos términos han adquirido tradicionalmente un significado cuantitativo (Tabla 1). Sin embargo, es recomendable establecer la concentración del soluto en el disolvente utilizando alguna unidad de concentración bien definida.

TABLA 1. Concentraciones de soluciones acuosas de ácidos y bases comúnmente denominadas diluidas y concentradas.

	
	
	Soluto
	Moles de soluto por litro
	% 

peso soluto
	Densidad

(g/cm3)

	Ac. Clohídrico
	Concentrada

Diluida
	HCl
	12

6
	36

20
	1.18

1.10

	Ac. Nítrico
	Concentrada

Diluida
	HNO3
	16

6
	72

32
	1.42

1.19

	Ac. Sulfúrico
	Concentrada

Diluida
	H2SO4
	18

3
	96

25
	1.84

1.18

	Amoniaco
	Concentrada

Diluida
	NH3
	15

6
	28

11
	0.90

0.96


Otros términos muy utilizados en la definición de soluciones es el de soluciones saturadas y no saturadas. Una solución saturada es aquella en la cual el soluto disuelto esta en equilibrio con el soluto no disuelto. Una solución no saturada contiene menos cantidad de soluto que la solución saturada; no esta en equilibrio. Si se añade más soluto, éste se disuelve y la solución estará más cerca de la saturación. El conocimiento de la concentración de saturación de un soluto en un disolvente dado, es importante debido a que define la solubilidad de dicho soluto en el disolvente.

Soluciones porcentuales (p/v, p/p)

Las propiedades de una concentración dependen de las cantidades relativas de soluto y disolvente. Estas cantidades se describen citando la concentración de soluto, que nos indica la cantidad de soluto presente por una cantidad dada de solvente o solución. Hay varias  formas de expresar la concentración. A veces se utiliza % (p/p)  el cual se define como:
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Por otro lado encontramos los porcentajes basados en el volumen (% p/v)  los cuales se usan en forma menos frecuente y están definidas como:
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Soluciones molares.

En lo general la forma más común de expresar la concentración de una solución es considerando la cantidad de soluto en moles por litro de solución.
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En el laboratorio  frecuentemente se necesita preparar un cierto volumen de una solución de molaridad dada. Para hacerlo, lo más práctico es partir de un soluto puro. En este caso hay que:


1. Calcular la masa de soluto necesaria utilizando la definición de 
molaridad y la masa molecular del soluto.


2. Pesar la masa requerida de soluto y disolverla en suficiente  disolvente 
para obtener el volumen de solución deseado.

Otra forma de preparar un volumen dado de una solución de molaridad deseada es a partir de otra solución concentrada o soluto impuro en lugar del soluto puro. En este caso hay que :


1. Calcular el volumen de solución concentrada o peso de soluto impuro 
necesario.


2. Medir ese  volumen o peso y añadir suficiente disolvente hasta 
conseguir el volumen deseado.

Los cálculos necesarios en este caso se realizan fácilmente si se recuerda que añadiendo disolvente no se modifica el número de moles de soluto. En otras palabras, el número de moles de soluto es el mismo antes y después de la dilución.

En ambas soluciones el número de moles de soluto se puede encontrar multiplicando la molaridad (M)  por el volumen en litros (V). Es decir:

(Mc)(Vc)=(Md)(Md)

donde los subíndices c y d se refieren a las soluciones concentradas y diluidas respectivamente. 

Por otro lado, cuando se requiere preparar una solución de molaridad definida y se cuenta únicamente con un soluto en forma impura, es necesario realizar los cálculos considerando la pureza del soluto (la cual se encuentra definida en la etiqueta del frasco que lo contiene).

Sí el soluto tiene una pureza de 98.5%, lo anterior indica que de cada 100 gramos de reactivo impuro, 98.5 gramos corresponden al reactivo puro. 

Otra situación muy común que se presenta es cuando se requiere una solución de molaridad definida y solo se cuenta con el soluto en forma impura y además en forma líquida.  Considerando la pureza del reactivo es posible calcular la cantidad (en gramos) de soluto requerido para realizar la solución, sin embargo el reactivo se encuentra en estado líquido por los que no es recomendable pesarlo en un balanza. Para resolver esta situación es necesario considerar ahora la densidad del reactivo (dato que comúnmente también se encuentra en la etiqueta del reactivo.
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Soluciones expresadas en ppm y ppb

Cuando se analizan compuestos cuya concentración en la muestra es muy pequeña, generalmente se emplea las partes por millón  (ppm)  y las partes por mil millones como unidades de concentración (ppb), las cuales se definen como sigue:
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MARCO TEORICO:

LAS DISOLUCIONES

Las disoluciones son mezclas homogéneas de sustancias en iguales o distintos estados de agregación. La concentración de una disolución constituye una de sus principales características. Bastantes propiedades de las disoluciones dependen exclusivamente de la concentración. Su estudio resulta de interés tanto para la física como para la química.

El estudio de los diferentes estados de agregación de la materia se suele referir, para simplificar, a una situación de laboratorio, admitiéndose que las sustancias consideradas son puras, es decir, están formadas por un mismo tipo de componentes elementales, ya sean átomos, moléculas, o pares de iones. Los cambios de estado, cuando se producen, sólo afectan a su ordenación o agregación.

Sin embargo, en la naturaleza, la materia se presenta, con mayor frecuencia, en forma de mezcla de sustancias puras. Las disoluciones constituyen un tipo particular de mezclas. El aire de la atmósfera o el agua del mar son ejemplos de disoluciones. El hecho de que la mayor parte de los procesos químicos tengan lugar en disolución hace del estudio de las disoluciones un apartado importante de la química-física.

COMBINACIÓN MEZCLA Y DISOLUCIÓN

Conceptos fundamentales 

La separación de un sistema material en los componentes que lo forman puede llevarse a cabo por métodos físicos o por métodos químicos. Los primeros incluyen una serie de operaciones tales como filtración, destilación o centrifugación, en las cuales no se produce ninguna alteración en la naturaleza de las sustancias, de modo que un simple reagrupamiento de los componentes obtenidos tras la separación dará lugar, nuevamente, al sistema primitivo. Los segundos, sin embargo, llevan consigo cambios químicos; la materia base sufre transformaciones que afectan a su naturaleza, por lo que una vez que se establece la separación, la simple reunión de los componentes no reproduce la sustancia original.

Las nociones científicas de combinación, mezcla y disolución tienen en común el hecho de que, en todos los casos, intervienen dos o más componentes, a pesar de lo cual presentan diferencias notables. Una combinación química es una sustancia compuesta formada por dos o más elementos cuyos átomos se unen entre sí mediante fuerzas de enlace. Sus entidades elementales, ya sean moléculas, ya sean pares iónicos, son iguales entre sí, y sólo mediante procedimientos químicos que rompan tales uniones es posible separar los elementos componentes de una combinación.

Las mezclas son sistemas materiales que pueden fraccionarse o separarse en sus distintos componentes por métodos fisicos. Cuando los buscadores de oro lavan sobre el cedazo las arenas auríferas, procuran, mediante un procedimiento físico, separar el barro y los granos de arena de las pepitas del precioso metal. En las salinas, por efecto de la intensa evaporación, el agua del mar se separa en dos componentes: agua propiamente dicha, que en forma de vapor se incorpora al aire, y un conjunto de sales minerales que se acumulan en el fondo hasta que se completa la desecación.

En cierto tipo de mezclas la materia se distribuye uniformemente por todo el volumen constituyendo un sistema homogéneo. Cuando una sustancia sólida se mezcla con un líquido de tal forma que no puede distinguirse de él, se dice que la sustancia ha sido disuelta por el líquido. A la mezcla homogénea así formada se la denomina disolución. En este caso la sustancia sólida recibe el nombre de soluto y el líquido se denomina disolvente. La noción de disolución puede generalizarse e incluir la de gases en gases, gases en líquidos, líquidos en líquidos o sólidos en sólidos. En general, el soluto es la sustancia que se encuentra en menor proporción en la disolución y el disolvente la que se encuentra en mayor proporción. Cuando dos sustancias líquidas pueden dar lugar a mezclas homogéneas o disoluciones, se dice que son miscibles.

Una parte homogénea de un sistema se denomina fase. La colonia constituye una disolución en agua y alcohol de ciertas esencias, sin embargo, no es posible determinar dónde está la parte de alcohol, dónde la de agua y dónde la de esencia. Por tal motivo las disoluciones, al igual que las sustancias puras en un estado de agregación determinado, se consideran formadas por una única fase.

LA COMPOSICIÓN DE LAS DISOLUCION

La concentración de una disolución 

Las propiedades de una disolución dependen de la naturaleza de sus componentes y también de la proporción en la que éstos participan en la formación de la disolución. La curva de calentamiento de una disolución de sal común en agua, cambiará aunque sólo se modifique en el experimento la cantidad de soluto añadido por litro de disolución. La velocidad de una reacción química que tenga lugar entre sustancias en disolución, depende de las cantidades relativas de sus componentes, es decir, de sus concentraciones. La concentración de una disolución es la cantidad de soluto disuelta en una cantidad unidad de disolvente o de disolución.

Formas de expresar la concentración 

Existen diterentes formas dé expresar la concentración de una disolución. Las que se emplean con mayor frecuencia suponen el comparar la cantidad de soluto con la cantidad total de disolución, ya sea en términos de masas, ya sea en términos de masa a volumen o incluso de volumen a volumen, si todos los componentes son líquidos. En este grupo se incluyen las siguientes:

Molaridad. Es la forma más frecuente de expresar la concentración de las disoluciones en química. Indica el número de moles de soluto disueltos por cada litro de disolución; se representa por la letra M . Una disolución 1 M contendrá un mol de soluto por litro, una 0,5 M contendrá medio mol de soluto por litro, etc. El cálculo de la molaridad se efectúa determinando primero el número de moles y dividiendo por el volumen total en litros:
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La preparación de disoluciones con una concentración definida de antemano puede hacerse con la ayuda de recipientes que posean una capacidad conocida. Así, empleando un matraz aforado de 0,250 litros, la preparación de una disolución 1 M supondrá pesar 0,25 moles de soluto, echar en el matraz la muestra pesada, añadir parte del disolvente y agitar para conseguir disolver completamente el soluto; a continuación se añadirá el disolvente necesario hasta enrasar el nivel de la disolución con la señal del matraz.

Gramos por litro. Indica la masa en gramos disuelta en cada litro de disolución. Tiene la ventaja de ser una concentración expresada en unidades directamente medibles para el tipo de disoluciones más frecuentes en química (las de sólidos en líquidos). La balanza expresa la medida de la masa de soluto en gramos y los recipientes de uso habitual en química indican el volumen de líquido contenido en litros o en sus submúltiplos. Su cálculo es, pues, inmediato:
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Tanto por ciento en peso. Expresa la masa en gramos de soluto disuelta por cada cien gramos de disolución. Su cálculo requiere considerar separadamente la masa del soluto y la del disolvente:
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siendo la masa de la disolución la suma de la del soluto y la del disolvente.

Para el estudio de ciertos fenómenos físico-químicos resulta de interés expresar la concentración en términos de proporción de cantidad de soluto a cantidad de disolvente. Se emplea entonces la molalidad:

Molalidad. Indica el número de moles de soluto disuelto en cada kilogramo de disolvente:
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Como en el caso de la molaridad, la concentración molal de una disolución puede expresarse en la forma 2 m (dos molal) o 0,1 m (0,1 molal), por ejemplo.

APLICACIÓN: CÁLCULO DE CONCENTRACIONES 

Se mezclan 5,00 g de cloruro de hidrógeno (HCI) con 35,00 g de agua, formándose una disolución cuya densidad a 20 ºC es de 1,060 g/cm 3 . Calcúlese: a) El tanto por ciento en peso. b) La concentración en gramos por litro. c) La molaridad y d) La molalidad.

a) Tanto por ciento.

Se trata de calcular el número de gramos de soluto por cada cien gramos de disolución, es decir:
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b) Gramos/litro.

Puesto que los datos están referidos a masas y no a volúmenes, es necesario recurrir al valor de la densidad y proceder del siguiente modo:

1. Se calcula la masa de un litro de disolución:

masa = volumen.densidad = 1000 cm 3 .1,060 g/cm 3 = 1 060 g

2. A partir del valor del tanto por ciento en peso se determina la masa en gramos del soluto contenida en la disolución:
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La cantidad resultante representa la concentración en gramos de soluto (HCI) por litro de disolución.

c) Molaridad.

Dado que:
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Sustituyendo resulta:
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donde 36,47 es la masa molecular del HCI y, por tanto, la masa de su mol expresada en gramos.

De lo anterior se deduce que, cuando los datos del volumen de la disolución no son explícitos, el cálculo de la molaridad implica las etapas a y b como pasos intermedios.

d) Molalidad.

De acuerdo con su definición:
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sustituyendo se tiene:
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DISOLUCIÓN Y SOLUBILIDAD 
El fenómeno de la disolución 

Cuando un terrón de azúcar se introduce en un vaso lleno de agua, al cabo de un tiempo parece, a primera vista, que se ha desvanecido sin dejar rastro de su presencia en el líquido. Esta aparente desaparición parece indicar que el fenómeno de la disolución se produce a nivel molecular.

La disolución de un sólido supone la ruptura de los enlaces de la red cristalina y la consiguiente disgregación de sus componentes en el seno del líquido. Para que esto sea posible es necesario que se produzca una interacción de las moléculas del disolvente con las del soluto, que recibe el nombre genérico de solvatación. Cuando una sustancia sólida se sumerge en un disolvente apropiado, las moléculas (o iones) situadas en la superficie del sólido son rodeadas por las del disolvente; este proceso lleva consigo la liberación de una cierta cantidad de energía que se cede en parte a la red cristalina y permite a algunas de sus partículas componentes desprenderse de ella e incorporarse a la disolución. La repetición de este proceso produce, al cabo de un cierto tiempo, la disolución completa del sólido. En algunos casos, la energía liberada en el proceso de solvatación no es suficiente como para romper los enlaces en el cristal y, además, intercalar sus moléculas (o iones) entre las del disolvente, en contra de las fuerzas moleculares de éste.

Para que la energía de solvatación tome un valor considerable es necesario que las interacciones entre las moléculas del soluto y entre las del disolvente sean de la misma naturaleza. Sólo así el fenómeno de la solvatación es lo suficientemente importante como para dar lugar por sí solo a la disolución del cristal. Ello explica el viejo aforismo de que «lo semejante disuelve a lo semejante». Los disolventes apolares como el agua son apropiados para solutos polares como los sólidos iónicos o los sólidos formados por moléculas con una cierta polaridad eléctrica. Por su parte, los disolventes apolares, como el benceno (C 6 H 6 ), disuelven las sustancias apolares como las grasas.

Junto con los factores de tipo energético, como los considerados hasta ahora, que llevan a un sistema sólido/líquido a alcanzar un estado de menor energía potencial, otros factores determinan el que la disolución se produzca o no de forma espontánea. Esta afirmación está respaldada por dos tipos de fenómenos: en primer lugar la existencia de procesos de disolución que implican una absorción moderada de energía del medio, lo cual indica que el sistema evoluciona hacia estados de mayor energía interna; en segundo lugar sustancias apolares como el tetracloruro de carbono (CCl 4 ), aunque poco, se llegan a disolver en disolventes polares como el agua.

Los procesos físico-químicos están influidos, además, por el factor desorden, de modo que tienden a evolucionar en el sentido en el que éste aumenta. La disolución, sea de sólido en líquido, sea de líquido en líquido, aumenta el desorden molecular y por ello está favorecida. Contrariamente, la de gases en líquidos, está dificultada por el aumento del orden que conllevan. Del balance final entre los efectos de ambos factores, el de energía y el de desorden, depende el que la disolución sea o no posible.

La solubilidad 

Las sustancias no se disuelven en igual medida en un mismo disolvente. Con el fin de poder comparar la capacidad que tiene un disolvente para disolver un producto dado, se utiliza una magnitud que recibe el nombre de solubilidad. La capacidad de una determinada cantidad de líquido para disolver una sustancia sólida no es ilimitada. Añadiendo soluto a un volumen dado de disolvente se llega a un punto a partir del cual la disolución no admite más soluto (un exceso de soluto se depositaría en el fondo del recipiente). Se dice entonces que está saturada. Pues bien, la solubilidad de una sustancia respecto de un disolvente determinado es la concentración que corresponde al estado de saturación a una temperatura dada.

Las solubilidades de sólidos en líquidos varían mucho de unos sistemas a otros. Así a 20 ºC la solubilidad del cloruro de sodio (NaCl) en agua es 6 M y en alcohol etílico (C 2 H 6 O), a esa misma temperatura, es 0,009 M. Cuando la solubilidad es superior a 0,1 M se suele considerar la sustancia como soluble en el disolvente considerado; por debajo de 0,1 M se considera como poco soluble o incluso como insoluble si se aleja bastante de este valor de referencia.

La solubilidad depende de la temperatura; de ahí que su valor vaya siempre acompañado del de la temperatura de trabajo. En la mayor parte de los casos, la solubilidad aumenta al aumentar la temperatura. Se trata de procesos en los que el sistema absorbe calor para apoyar con una cantidad de energía extra el fenómeno la solvatación. En otros, sin embargo, la disolución va acompañada de una liberación de calor y la solubilidad disminuye al aumentar la temperatura.

PROPIEDADES DE LAS DISOLUCIONES 

La presencia de moléculas de soluto en el seno de un disolvente altera las propiedades de éste. Así, el punto de fusión y el de ebullición del disolvente cambian; su densidad aumenta, su comportamiento químico se modifica y, en ocasiones, también su color. Algunas de estas propiedades de las disoluciones no dependen de la naturaleza del soluto, sino únicamente de la concentración de la disolución, y reciben el nombre de propiedades coligativas. 

Las disoluciones y los cambios de estado 

Entre las propiedades coligativas de las disoluciones se encuentra el aumento del punto de ebullición y la disminución del punto de congelación con respecto a los valores propios del disolvente puro. Este aumento del rango de temperaturas correspondiente al estado líquido, fue descrito por el físico-químico francés François Marie Raoult (1830-1901), quien estableció que las variaciones observadas en los puntos de ebullición y de congelación de una disolución eran directamente proporcionales al cociente entre el número de moléculas del soluto y el número de moléculas del disolvente, o lo que es lo mismo, a la concentración molal.

La interpretación de esta ley en términos moleculares es la siguiente: la presencia de moléculas de soluto no volátiles en el seno del disolvente dificulta el desplazamiento de las moléculas de éste en su intento de alcanzar, primero, la superficie libre y, luego, el medio gaseoso, lo que se traduce en un aumento del punto de ebullición. Análogamente, las moléculas de soluto, por su diferente tamaño y naturaleza, constituyen un obstáculo para que las fuerzas intermoleculares, a temperaturas suficientemente bajas, den lugar a la ordenación del conjunto en una red cristalina, lo que lleva consigo una disminución del punto de congelación.

Osmosis y presión osmótica 

Cuando dos líquidos miscibles se ponen en contacto, el movimiento asociado a la agitación térmica de sus moléculas termina mezclando ambos y dando lugar a un sistema homogéneo. Este fenómeno físico se conoce con el nombre de difusión. 

Las membranas semipermeables se caracterizan porque, debido al tamaño de sus poros, cuando se sitúan como límite de separación entre una disolución y su disolvente correspondiente, permiten el paso de las moléculas de disolvente, pero no las de soluto solvatadas, cuyo tamaño es mayor. Se produce entonces entre ambos sistemas una difusión restringida que se denomina ósmosis. 

La ósmosis se caracteriza porque el intercambio de moléculas en uno y otro sentido no se produce a igual velocidad. Ello es debido a que el número de moléculas de disolvente que choca con la membrana por unidad de superficie, es mayor del lado del disolvente puro que del lado de la disolución, en donde la presencia de moléculas de soluto entorpece el proceso.

Hay, por tanto, una presión de fluido que se ejerce del disolvente hacia la disolución y que recibe el nombre de presión osmótica. La presión osmótica, p , de una disolución depende de su concentración y se atiene a una ley semejante a la de los gases perfectos. Dicha ley fue establecida por Van't Hoff en 1897 y se expresa en la forma:

p V = n R T 

o lo que es lo mismo:
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siendo M la concentración molar, R la constante de los gases y T la temperatura absoluta de la disolución.

A partir de la medida de la presión osmótica se puede determinar la masa molecular del soluto; la ley de Van't Hoff permite calcular el número de moles n , empleando como datos los resultados de las medidas de , de T y del volumen V de la disolución. La masa del soluto se determina inicialmente con la balanza, y un cálculo del tipo:

[image: image81.png]masa en gramos

masa molecular = -
himero de moles




proporciona una estimación de la masa de las moléculas de soluto. 

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Matraz volumétrico de 100ml.

Pizeta con agua destilada

Papel encerado o papel albanene en trozos pequeños.

Espátula.

Frascos de vidrio con taparosca de plástico.

Etiquetas.

Pipeta graduada de 10ml.

Pipeta graduada de 5 ml 

Refractómetro
	NaCl




METODOLOGIA
Para la preparación de disoluciones expresadas en diferentes unidades de concentración, el procedimiento a seguir es el siguiente.

1. Determine la cantidad de disolución a preparar (en esta práctica se prepararán únicamente 100ml de cada solución).

2. Considerando la unidad de concentración a utilizar, calcule la masa de soluto necesaria usando la definición del tipo de unidad de concentración a utilizar.

3. En el caso de que el soluto sea sólido, pese la cantidad requerida en una balanza analítica; en el caso de que el soluto se encuentre en solución o sea líquida, considera el grado de pureza y la densidad del líquido. (esto es muy común en el caso de HCl el cual en forma pura es un gas y generalmente se vende en disolución concentrada de éste) una vez considerado lo anterior mida con pipeta graduada la cantidad requerida (RECUERDE SIEMPRE USAR PERILLA DE SEGURIDAD)

4. Una vez pesado o medido el soluto, éste es colocado dentro de un matraz volumétrico (para esta práctica el matraz a utilizar es de 100ml, sin embargo el volumen dependerá de la cantidad final de disolución a preparar y que ha sido considerada durante la realización de los cálculos). Asegúrese que no se pierda soluto durante el vertido de éste dentro del matraz.

5. Posteriormente se disuelve el soluto dentro del matraz con un poco de agua destilada, una vez disuelto el soluto en el poco de agua destilada, se procede a adicionarle más agua hasta alcanzar el aforo (NO DEBEMOS DE PASAR EL AFORO MARCADO EN EL CUELLO DEL MATRAZ, EN EL CASO DE QUE SUCEDA ESTO LA SOLUCION SE DESECHA DEBIDO A QUE SE DILUYO MAS, NO SE PERMITE QUITAR O RETIRAR LA PARTE SOBRANTE DE LIQUIDO DESPUES DE HABERSE PASADO EN EL AFORO).

6. Tape el matraz volumétrico con su tapón y prosiga a agitarlo por inversión total durante tres veces mínimo.

7. Una vez diluido y agitada la disolución se procederá a vertir ésta dentro de un frasco que este bien etiquetado (NUNCA DEBEN DEJARSE SOLUCIONES PREPARADAS DENTRO DE MATRACES VOLUMENTRICOS POR MUCHO TIEMPO).

Considerando todo lo anterior, proceda a preparar 100 ml de las siguientes disoluciones:

Disolución 0.45M de NaCl.

Disolución 3.5% en peso de NaCl.

Disolución 90 ppm de NaCl.

Una vez preparadas las disoluciones que contienen NaCl, expresar todas esas disoluciones en las otras unidades (%peso, %volumen, Molaridad, y ppm) después proceda a comprobar su concentración utilizando un refractometro manual. Para comprobar la concentración adecuada de cada solución hecha de NaCl deberá utilizarse un refractometro manual especial para esta sal lo cual el maestro enseñará el uso del mismo.

Finalmente se sorteará la realización de 4 soluciones de NaCl (una para cada equipo) expresada en diferentes unidades de concentración y se entregará el frasco a el maestro el cual lo corroborará con el refractometro y así se evaluará la práctica.

RESULTADOS

Escriba todos los cálculos necesarios para realizar la anteriores disoluciones solicitadas.

Realice los cálculos necesarios para transformar la forma de reportar la concentración solicitada en las anteriores soluciones en otras formas (%peso, %volumen, Molaridad, y ppm). 

CUESTIONARIO

1. ¿Cómo se define una disolución o solución?

2. ¿ Por qué es diferente expresar la concentración de una solución en %(p/p) que %(pv)?

3. ¿El término solución concentrada o diluida implica la misma concentración independiente el tipo de substancia que conforme al soluto?

4. ¿Por que una aleación como el bronce es una solución?
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PRÁCTICA No. 12

ACIDEZ Y BASICIDAD

OBJETIVO

El alumno aprenderá a usar el medidor de pH  (phmetro  o potenciómetro)
INTRODUCCIÓN

La acidez y la basicidad constituyen el conjunto de propiedades características de dos importantes grupos de sustancias químicas: los ácidos y las bases. Las ideas actuales sobre tales conceptos químicos consideran los ácidos como dadores de protones y las bases como aceptoras. Los procesos en los que interviene un ácido interviene también su base conjugada, que es la sustancia que recibe el protón cedido por el ácido. Tales procesos se denominan reacciones ácido-base.La acidez y la basicidad son dos formas contrapuestas de comportamiento de las sustancias químicas cuyo estudio atrajo siempre la atención de los químicos. En los albores mismos de la ciencia química, Boyle y Lavoisier estudiaron sistemáticamente el comportamiento de las sustancias agrupadas bajo los términos de ácido y álcali (base).Pero junto con los estudios descriptivos de sus propiedades, el avance de los conocimientos sobre la estructura del átomo y sobre la naturaleza íntima de los procesos químicos aportó nuevas ideas sobre los conceptos de ácido y de base.En la actualidad, el resultado final de la evolución de esos dos conceptos científicos constituye un importante capítulo de laquímica generalque resulta imprescindible para entender la multitud de procesos químicos que, ya sea en la materia viva, ya sea en la materia inerte, se engloban bajo el nombre dereacciones ácido-base.

MARCO TEORICO:

EL COMPORTAMIENTO QUÍMICO
El estudio de los procesos químicos en los que intervienen ácidos y bases ocupa un lugar destacado en la historia de la química. Antes de que se conociera el comportamiento a nivel molecular de este tipo de sustancias, se reconocían por sus propiedades características. Esta idea de definir el concepto de ácido y de base indicando cómo ha de comportarse químicamente una sustancia para que pueda considerarse como miembro de una u otra familia de compuestos fue introducida por Boyle en 1663. Posteriormente un conocimiento más preciso de las fórmulas químicas llevó a algunos investigadores, como Justus von Liebig (1803-1873), a definir los ácidos por su composición molecular; sin embargo, la vieja idea de Boyle, aunque transformada con las sucesivas definiciones de ácidos y bases, sigue aún en pie.

Propiedades químicas de los ácidos
El comportamiento químico de los ácidos se resume en las siguientes propiedades:

1) Poseen un sabor agrio.La palabra ácido procede, precisamente, del latín (acidus =agrio) y recuerda el viejo procedimiento de los químicos antiguos de probarlo todo, que fue el origen de un buen número de muertes prematuras, por envenenamiento, dentro de la profesión.

2) Colorean de rojo el papel de tornasol.El tornasol es un colorante de color violeta en disolución acuosa (tintura de tornasol) que puede cambiar de color según el grado de acidez de la disolución. Impregnado en papel sirve entonces para indicar el carácter ácido de una disolución. Es, pues, un indicador.

3) Sus disolucionesconducen la electricidad. Lacalidad de una disolución ácida como conductor depende no sólo de la concentración de ácido, sino también de la naturaleza de éste, de modo que, a igualdad de concentración, la comparación de las conductividades de diferentes ácidos permite establecer una escala de acidez entre ellos.

4) Desprenden gas hidrógeno cuando reaccionan en disolución con cinc o con algunos otros metales.

Propiedades químicas de las bases
Las bases, también llamadasálcalis,fueron caracterizadas, en un principio, por oposición a los ácidos. Eran sustancias que intervenían en aquellas reacciones en las que se conseguía neutralizar la acción de los ácidos. Cuando una base se añade a una disolución ácida elimina o reduce sus propiedades características. Otras propiedades observables de las bases son las siguientes:

1) Tienen un sabor amargocaracterístico.

2) Al igual que los ácidos, en disolución acuosaconducen la electricidad.
3) Colorean de azul el papel de tornasol.
4) Reaccionan con los ácidospara formar una sal más agua.

DISOLUCIONES ACUOSAS DE ÁCIDOS

Un poco de historia
Aun cuando Faraday había introducido el términoion para designar las partículas cargadas que transportaban la electricidad en el seno de las disoluciones conductoras, no especificó en qué consistían realmente esos iones. El químico sueco Arrhenius se interesó pronto por el estudio de las disoluciones y, en particular, por las de los llamadoselectrolitoso sustancias capaces de conducir la electricidad en disolución. Observó que las disoluciones de electrolitos no cumplían ni las leyes de Raoult sobre la variación de los puntos de ebullición y congelación de las disoluciones, ni la de Van't Hoff sobre la presión osmótica de la misma manera que lo hacían las disoluciones de los no electrolitos.

Al disolver en agua el cloruro de sodio (NaCl) se producía una disminución del punto de congelación de la disolución doble del que resultaba aplicando las leyes de Raoult; si se empleaba cloruro de bario (BaCl2) como soluto, la temperatura de congelación bajaba tres veces más que lo calculado a partir de dichas leyes. Tal circunstancia se repetía de una forma regular para otras sustancias análogas, lo que hizo sospechar a Arrhenius la existencia de una disociación o ruptura de las supuestas moléculas del electrolito en varios fragmentos por efecto de la disolución. Además, las partículas deberían poseer carga eléctrica de acuerdo con el concepto de ion avanzado por Faraday. Según Arrhenius el cloruro de sodio se disociaría en la forma:

NaCl(-( Na+ + Cl-
y el cloruro de bario:

BaCl2 (-( Ba2+ + 2 Cl-
Tal disociación, al multiplicar el número de partículas, explicaba los resultados anómalos obtenidos en la aplicación de las leyes de Raoult y en el estudio de la presión osmótica, que dependen, como es sabido, de la concentración de partículas de soluto en la disolución.

La idea de ladisociación iónicafue extendida por el propio Arrhenius a los ácidos y a las bases, lo que le permitió encontrar una explicación coherente a su comportamiento característico.

Los conceptos de ácido y de base según Arrhenius
Cuando el HCI se disuelve en el agua (aq) sus moléculas se disocian en la forma:

HCl(-( H+ (aq) + Cl- (aq)

Este mismo comportamiento puede aplicarse a los ácidos típicos:
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y extenderse a otros ácidos.

De acuerdo con su idea de disociación iónica, la existencia en todos los casos de iones H+ libres en la disolución, llevó a Arrhenius a postular que el carácterácidoestá relacionado directamente con la capacidad de una sustancia para dar en disolución acuosa iones H+. La diferencia en la fuerza de los ácidos se puede cuantificar mediante la medida de la conductividad eléctrica de sus respectivas disoluciones acuosas; cuanto más fuerte es un ácido mejor conduce la electricidad. Según la teoría de Arrhenius, la relación entre ambos hechos es clara. La reacción de disociación de un ácido en disolución es un caso particular de equilibrio químico. Representando por AH la fórmula de un ácido genérico, la reacción de disociación del ácido se puede escribir, de acuerdo con las ideas de Arrhenius, en la forma:

AH(-( A-(aq) + H+(aq)

En los ácidos fuertes la reacción estaría desplazada hacia la derecha de modo que abundarían más los iones H+(aq), ya que todo el AH estaría prácticamente disociado. Ello explicaría a la vez el fuerte carácter ácido y su elevada conductividad, debida a la abundancia en la disolución de iones portadores de carga. Por el contrario, en los ácidos débiles el grado de disociación sería pequeño, es decir, sólo una pequeña fracción de sustancia estaría disuelta en forma de iones, estando el equilibrio desplazado hacia la izquierda.

De acuerdo con las ideas de Arrhenius, un esquema explicativo análogo podría aplicarse a las bases. Los hidróxidos, que eran las bases mejor conocidas, al disolverse en el agua se disociarían en la forma:

KOH (-( K+(aq) + (OH)-(aq)

NaOH (-( Na+(aq) + (OH)-(aq)

Mg(OH)2(-( Mg+2(aq) + 2(OH)-(aq)

Generalizando los resultados de las anteriores reacciones, Arrhenius concluyó que eranbases todas aquellas sustancias capaces de dar en disolución acuosa iones OH-.

Al igual que para los ácidos, la fuerza de una base y su conductividad estarían relacionadas entre sí y ambas, con el grado de disociación que presenta dicha base en disolución acuosa.

Aun cuando no sean las únicas sustancias que se comportan como bases, las combinaciones de óxidos metálicos con el agua, es decir, los hidróxidos, son bases típicas. Las disoluciones acuosas de bases fuertes, como el hidróxido de sodio (NaOH) o el hidróxido de potasio (KOH), son agresivas o cáusticas con los tejidos animales blandos, como las mucosas; de ahí que el NaOH se denomine usualmente sosa cáustica y el KOH potasa cáustica. Sus disoluciones acuosas reciben el nombre delejías.
Una explicación para la neutralización
La reacción mediante la cual una base neutraliza las propiedades de un ácido recibe el nombre deneutralizacióny se ajusta, en términos generales, a una ecuación química del tipo:

ácido + base(-( sal + agua

Así, por ejemplo:

HCI(aq) + NaOH(s)-( NaCl(aq) + H2O

De acuerdo con la teoría de Arrhenius, la neutralización se reduce a una reacción entre los iones H+ y OH- característicos respectivamente de ácidos y bases para dar agua:

H+ + OH-(-( H2O

Si la concentración de base es suficiente, todos los iones H+ procedentes del ácido serán neutralizados por los OH- procedentes de la base. Un exceso de base otorgará a la disolución resultante un carácter básico. Por el contrario, la existencia de iones H+ no neutralizados, debido a un exceso de ácido, dará lugar a que la disolución tenga carácter ácido.

Aun cuando la teoría de Arrhenius tiene esa validez restringida característica de las primeras aproximaciones, constituyó, sin embargo, un adelanto importante en la explicación de los procesos químicos, y a pesar de sus limitaciones, se sigue aún utilizando por su sencillez en aquellas circunstancias en las que la facilidad de comprensión pesa más que el estricto rigor científico.

CONCEPTOS ACTUALES DE ÁCIDO-BASE

Limitaciones de las definiciones de Arrhenius
Las definiciones de ácido y base dadas por Arrhenius tropiezan con algunas dificultades. En primer lugar, el ion H+ en disolución acuosa no puede permanecer aislado; dado el carácter dipolar de la molécula de agua, el ion H+ se unirá, por lo menos, a una de ellas formando elion hidronio H3O+ según la reacción:

H2O + H+(-( H3O+
Por ello, cuando se escribe H+(aq), se ha de sobrentender que el ion H+ está hidratado como H3O+. La formación de unidades moleculares más grandes en las que un ion H+ es rodeado por cuatro moléculas de agua es, asimismo, posible. Se trata de una hidratación que se manifiesta, por ejemplo, en el calentamiento que se produce al disolver en agua ácidos como el sulfúrico o el clorhídrico concentrados. La energía liberada en el proceso de hidratación (solvatación) calienta el sistema.

En segundo lugar, el concepto de base de Arrhenius implica la capacidad de ceder iones OH- a la disolución. Sin embargo, sustancias tales como el amoníaco (NH3) se comportan a todos los efectos como bases sin contener en sus moléculas iones OH-. Así, reaccionan con el ácido clorhídrico de una forma semejante a la de los hidróxidos:
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En disolución acuosa conducen la corriente eléctrica y presentan un comportamiento alcalino análogo en todo al característico de los hidróxidos.

En tercer lugar, las definiciones de Arrhenius se refieren únicamente a sustancias en disolución acuosa e ignoran, por tanto, la posibilidad de que existan ácidos y bases en condiciones diferentes. De acuerdo con todo lo anterior, las nociones de ácido y base de Arrhenius, sin ser falsas, poseen una validez limitada. Los conceptos actuales debidos a Brönsted y Lowry amplían dichas nociones y contienen a aquéllas como un caso particular.

Definición de Brönsted-Lowry
La disociación de un ácido genérico de fórmula AH en un medio acuoso, lleva consigo la cesión de un H+ a una molécula de agua según una reacción del tipo:

AH + H2O(-( H3O+(aq) + A-(aq)

Pero el H+ es un átomo de hidrógeno que ha perdido su electrón; es por tanto un protón, de modo que el ácido ha cedido un protón durante el proceso.

Razonamientos de este estilo llevaron al químico danés J.N. Brönsted (1879-1947) a proponer la siguiente definición de ácido:

Ácidoes toda sustancia capaz de ceder uno o más protones a otra molécula.

Al proponer este nuevo concepto de ácido, Brönsted buscaba una definición que se pudiera relacionar con la correspondiente de base, tal y como lo estaban las propiedades químicas de ambos tipos de sustancias. Puesto que un ácido tiene propiedades opuestas a las de una base, la definición de base debería reflejar una propiedad opuesta a la del ácido. Así, de acuerdo con ladefinición de Brönsted:
Basees una sustancia capaz de aceptar uno o más protones de otra molécula.

El comportamiento del amoníaco (NH3) se explica como consecuencia de la siguiente reacción con el agua:
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El NH3 ha actuado como base captando un protón de la [image: image86.png]molécula de H,0, convittiéndose en NHj y dejando libre, como



en el caso de los hidróxidos, grupos OH-:
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Estas nuevas definiciones de ácido y de base salvan los inconvenientes de las de Arrhenius, pudiendo ser aplicadas independientemente de cuál sea el medio disolvente en el que tiene lugar el proceso de donación o de aceptación de protones.

Reacciones ácido-base
Como se deduce de sus propias definiciones, los conceptos de Brönsted de ácido y base están relacionados entre sí. Recurriendo a un símil económico puede decirse que en una operación de compra-venta, la existencia de un comprador va ligada necesariamente a la de un vendedor y viceversa; en otras palabras, si alguien compra algo es porque alguien se lo ha vendido. Análogamente sucede en los procesos en los que intervienen ácidos o bases(reacciones ácido-base)y que implican una transferencia de protones: si una molécula cede un protón a otra, la molécula que lo cede se comporta como ácido y la que lo recibe como base.

El análisis detallado de la reacción del ácido clorhídrico con el agua puede servir de ejemplo:

HCI(aq) + H2O(-( H3O+(aq) + Cl-(aq)

ácido base

Si el HCI cede un protón al H2O, de acuerdo con el concepto de Brönsted, ésta actúa como base y aquél como ácido.

Pero tal reacción es reversible, de modo que puede escribirse en la forma:

HCI(aq) + H2O(-( H3O+(aq) + Cl-(aq)

ácido base

El CI- puede aceptar un protón del H3O+ y convertirse de nuevo en HCI. Así, pues, considerada la reacción de partida en el sentido inverso, CI- se comporta como base y H3O+ como ácido. Escrita en forma reversible la reacción del clorhídrico con el agua resulta ser:

HCI(aq) + H2O(-( H3O+(aq) + Cl-(aq)

ácido 1 base 2 ácido 2 base 1

Los números iguales indican una relación mutua y definen lo que se llama unpar conjugado ácido/base.Ello significa que cuando un ácido cede un protón, se convierte en una especie química capaz de aceptar nuevamente otro protón, es decir, en una base de Brönsted; y viceversa. Tales especies, que difieren tan sólo en un protón (o en un mismo número de protones), constituyen un par conjugado ácido-base.

Los pares conjugados ácido/base se relacionan entre sí mediante los siguientes procesos de transferencia de protones, representados de forma genérica:
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Independientemente del trabajo de Brönsted, otro químico, el inglés T. M. Lowry (1874-1936) llegó a conclusiones análogas, por lo que estas nuevas definiciones de ácido y de base se conocen como definiciones de Brönsted y Lowry.

VALORACIONES DE ÁCIDO-BASE
Una disolución ácida puede neutralizarse con otra básica (y viceversa) parcial o totalmente. La neutralización total, que lleva consigo la pérdida de propiedades de ácido o de base por la disolución, se consigue cuando se igualan sus concentraciones de iones H3O+ y OH-
Debido a esta circunstancia, será posible determinar la cantidad de ácido (o de base) presente en una disolución desconocida midiendo el volumen de base (o de ácido) de una disolución de concentración conocida o disolución patrón que es necesario añadir para conseguir la neutralización. La utilización de un pH-metro o de un indicador adecuado señalará el momento o punto final de la reacción, que se alcanza cuando el pH de la disolución toma un valor igual a siete. El proceso correspondiente recibe el nombre de análisis volumétrico o valoración ácido-base y es una técnica frecuente en los laboratorios químicos.

Los cálculos químicos para esta reacción de neutralización se efectúan con la ayuda de la ecuación:

Vácido Mácido nácido =VbaseMbase nbase

donde V representa el volumen,M la concentración molar yn el número de protones cedidos (nácido) o aceptados (nbase) por cada molécula de ácido o de base respectivamente. Dicha ecuación traduce el hecho de que, para alcanzar el punto final de la reacción, el número total de protones cedidos por el ácido ha de ser igual al número total de protones aceptados por la base. El productoV · M representa, de acuerdo con la definición de molaridad, el número de motes, el cual es proporcional al número de moléculas (1 mol =NA moléculas, siendoNA el número de Avogadro). Luego el productoV · M ·n es proporcional en ambos casos al número de protones cedidos por el ácido o aceptados por la base, según la correspondiente ecuación 

química, siendo la constante de proporcionalidad la misma para ambos e igual a 
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En términos prácticosnácido coincide con el número de átomos de hidrógeno que pierde cada molécula de ácido en la reacción, y si la base es un hidróxido,nbase es igual al número de grupos OH- de la base que reacciona con el ácido.

Con el fin de controlar cuidadosamente el volumen de solución patrón empleado en la valoración, se utiliza una bureta que permite medir no sólo la cantidad total de disolución añadida, sino también añadir gota a gota la disolución patrón a la disolución problema. La representación gráfica de la variación del pH con la cantidad de disolución patrón añadida recibe el rombre de curva de valoración. El punto de corte de la gráfica con la línea horizontal de pH = 7 define el punto final de la valoración. En la figura se advierte cómo en el entorno de ese punto la pendiente de la gráfica se hace muy elevada, lo que significa que pequeñas cantidades de disolución producen cambios importantes en el pH. En tal circunstancia la adición de disolución patrón ha de efectuarse gota a gota para no sobrepasar el valor neutro del pH.

APLICACIÓN DE LA VALORACIÓN ÁCIDO-BASE
Se desea valorar una disolución de ácido sulfúrico con la ayuda de otra de hidróxido de sodio 0,5 M y un indicador apropiado. Se toman 10 ml de la disolución problema y se depositan, junto con el indicador, en un vaso de precipitados. Con la llave cerrada, se llena la bureta con la solución patrón. A continuación se abre la llave y se hace gotear sobre el vaso. Cuando el descenso del nivel de la bureta indica que se han consumido 20 ml, el indicador, con su cambio característico de color, señala el punto final de la valoración. Calcular la concentración molar de la disolución problema y la cantidad de gramos de H2SO4 disueltos en la muestra.

La ecuación química de la correspondiente neutralización viene dada por:

2 NaOH + H2SO4--( Na2SO4 + 2 H2O

Cuando la disolución patrón ha neutralizado a la disolución problema se cumple la ecuación estequiométrica:

Vácido Mácido nácido =VbaseMbase nbase

es decir:

10 ml ·Mácido · 2 átomos de H/molécula de ácido = 20 ml · 0,5 · 1 grupo OH-/molécula de base

luego, despejandoMácido resulta:
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El número de gramos contenidos en la muestra será entonces:

0,5 moles/litro · 98,02 g/mol · 10 · 10-3 liros de muestra = 0,49 g

puesto que:

M(H2SO4) = 2 M(H) + M(S) + 4 M(O) = 2 · 1,00 + 32,06 + 4 · 15,99 = 98,02 g/mol

ACIDEZ BASICIDAD Y EQUILIBRIO QUIMICO

El equilibrio ácido-base del agua
La cesión de protones por un ácido y la aceptación de protones por una base son procesos reversibles. Dado que este tipo de procesos desembocan al cabo de un cierto tiempo en una situación de equilibrio, su estudio puede efectuarse aplicando los conceptos fundamentales del equilibrio químico.

El equilibrio ácido-base más sencillo y fundamental a la vez es el que corresponde a la disociación del agua:

H2O + H2O(-( H3O+ + OH-
base 1 ácido 2 ácido 1 base 2

Esta reacción pone de manifiesto que el agua puede actuar como una base (base 1) ganando protones para convertirse en H3O+ (ácido 1) y puede actuar como un ácido (ácido 2) perdiendo protones para convertirse en OH- (base 2). Se dice por ello que es una sustanciaanfolita.
Como pone de manifiesto la escasa conductividad del agua pura, el equilibrio iónico del agua está considerablemente desplazado hacia la izquierda, lo que significa que, de acuerdo con la ley de acción de masas, su constante de equilibrioK es muy pequeña:
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Determinaciones experimentales de dicha constante a 25 ºC han arrojado un valor para K igual a 3,2 · 10-18, lo que indica la existencia de una disociación exigua. La concentración de H2O es, por tanto, prácticamente igual a 1 000 g/litro, o en términos de molaridad:
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Escribiendo la anterior expresión en la forma:

K [H2O]2 = [H3O+] [OH-]

y operando, resulta:

3,2 · 10-18 · (55,5)2 = [H3O+] [OH-]

10-14 = [H3O+] [OH-]

que se representa porKw y se denominaproducto iónico del agua.
El grado de acidez de una disolución. Concepto de pH
En el agua pura la presencia de iones H3O+ y OH- procede únicamente de su disociación iónica, por lo que sus concentraciones respectivas son iguales. Es decir:
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La presencia de un ácido en disolución dará lugar a un aumento de la concentración de iones H3O+, o lo que es lo mismo, el exponente disminuirá en valor absoluto por debajo de siete, alcanzando, por ejemplo, el valor:
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En disoluciones diluidas el producto iónico del aguaKw es constante, por lo que un aumento de [H3O+] supondrá una disminución de [OH-] y viceversa. Por tanto, la adición de una base aumentará la concentración de iones OH- y disminuirá la de iones H3O+, de modo que el exponente de la potencia decirnal que lo representa aumentará el valor absoluto por encima de siete, por ejemplo:
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Parece entonces razonable considerar el exponente de la concentración de iones H3O+ de una disolución como una medida de su grado de acidez.

Se denominapH de una disoluciónal valor absoluto del exponente de la concentración de iones H3O+ expresada en la forma de potencia decimal; es decir:

[H3O+] = 10-pH
Si se recurre a la noción de logaritmo resulta:

pH = -log [H3O+]

El pH de una disolución es, pues, el logaritmo cambiado de signo de la concentración de iones hidronio.

En una disolución neutra como el agua pura el pH vale siete; en disoluciones ácidas es menor que siete y en disoluciones básicas es mayor que siete.

Fuerza de ácidos y bases
Según los conceptos de ácido y de base de Brönsted y Lowry la fuerza de un ácido se mide por su tendencia a ceder protones y la de una base por su tendencia a aceptarlos, pero también se puede definir por referencia al equilibrio de disociación en disolución acuosa. Así, para un ácido genérico AH en disolución se produce la reacción reversible:

HA + H2O(-( A-(aq) + H3O+(aq)

y la constante Ka de disociación del ácido vendrá dada por:
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que se denomina, también,constante de acidez.
Si el ácido es fuerte, su tendencia a ceder protones desplazará considerablemente el equilibrio hacia la derecha y la disociación será prácticamente total, lo que se reflejará en un valor elevado deKa.
Análogamente se tendrá para una base genérica B:

B + H2O(-( BH+(aq) + OH-(aq)

y la constante de disociación de la base oconstante de basicidadserá, en este caso:
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Cuanto mayor sea Kbmás desplazado estará el equilibrio hacia la derecha y, por tanto, mayor será la fuerza de la base o su capacidad para captar protones y convertirse en BH+.

En general, para una reacción del tipo

ácido 1 + base 2(-( ácido 2 + base 1

si el ácido 1 es más fuerte que el ácido 2 la reacción estará desplazada hacia la derecha y viceversa. Lo mismo sucederá con la base 2 respecto de la base 1.

CONCEPTO DE PK
La descripción del grado de acidez en términos de pH tiene la enorme ventaja de evitar operaciones con potencias decimales de exponentes negativos. Dado que las constantes de equilibrio vienen dadas, por lo general, como potencias de diez, es posible extender la idea recogida en la definición de pH al caso de los valores deK. Así, se define el pK, para una reacción en equilibrio, en la forma:

pK = -logK
En equilibrios ácido-base la constante de equilibrio se denomina constante de acidez o de basicidad y su pK constituye una forma de expresar su valor. Así, por ejemplo, la constante de acidez del ácido acético a 25 ºC esKa = 1,8 · 10-5 y su pKa se calcula, de acuerdo con la definición, como pKa = -log (1,8 · 10-5) = 4,8.

Dado que el valor de la constante de acidez constituye una medida directa de la fuerza de un ácido, su pKa es entonces una medida inversa de dicha fuerza; cuanto mayor es la fuerza de un ácido menor es su pKa. Los ácidos fuertes, como el clorhídrico (HCI) o el sulfúrico (H2SO4), tienen pKa negativos y los débiles, como el acético (CH3COOH) o el carbónico (H2CO3), pKa positivos.

De la misma manera puede definirse el pKb de una base, cuyo significado es análogo.

APLICACIÓN DEL CONCEPTO DE PH
El ácido clorhídrico es un ácido fuerte, por lo que puede considerarse totalmente disociado en disolución acuosa, según la ecuación química:

HCI + H2O (-( Cl-(aq) + H3O+(aq)

Se prepara una disolución que contiene 1,823 g de HCI por cada litro de disolución. Calcular la concentración de iones H3O+ en moles/litro, [H3O+], y a continuación determinar el pH de la disolución.

De acuerdo con la ecuación química, el número de moles de HCI y de H3O+ está en relación de 1:1; por tanto, por cada mol de HCI disociado se generará un mol de H3O+(aq) de disolución. La concentración de H3O+ procedente de la disociación del agua es muy pequeña frente a la que procede del ácido y por ello puede despreciarse. Además, como todo el HCI está prácticamente disociado, la concentración en moles por litro del HCI Inicial coincidirá con [H3O+], es decir.
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ya que

M(HCI) = M(H) + M(CI) = 1,0 + 35,46 = 36,46

Por lo tanto:

pH = -log [H3O+] = -log 0,05 = 1,3 

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Potenciómetro

Papel indicador de pH.

Vasos de precipitado de 50 ml

Pizeta

Papel higiénico suave.


	Solución de fenolftaleína al 0.5%

Anaranjado de metilo

Solución de NaOH al 0. 1%

Solución de HCI al 0.2%

Jugo de naranja

1 huevo

Refresco


METODOLOGIA
DETERMINACION DE pH UTILIZANDO PAPEL INDICADOR.
1.
Colocar las diferentes muestras en vasos de precipitados.

2.
Con una tira de papel indicador medir el pH, introduciéndola en cada una de las muestras.

3.
Comparar la tira con la escala.

DETERMINACION DE pH CON EL POTENCIOMETRO.
1.    Saque el electrodo de su botella de remojo.

2.
Enjuague el electrodo en agua desionizada o agítelo cuidadosamente en un                                               vaso con solución enjuague.

3.  
Remueva las gotas residuales de la solución del electrodo secándolo 
cuidadosamente con papel suave

4.
Introduzca el electrodo en la solución amortiguadora.

5.
Deje que la lectura se estabilice y luego  el mediador dependiendo del pH de la solución estándar

6.
Repita los pasos del 2 al 5 para cada muestra.

RESULTADOS

Dibuje el potenciómetro utilizado en la practica, indicando los nombres de cada una de sus partes.

Anote los resultados de pH  obtenidos durante el desarrollo de la práctica.

	Tipo de muestra
	pH
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	


Ordene los siguientes ejemplos comunes de los artículos del hogar desde lo más ácidos hasta los básicos:


Jugo de zanahoria
pH = 5.1


Jabón
pH = 11.0


Clara de huevo
pH = 7.8


Col agria
pH = 3.5


Jugo de cereza negra
pH = 3.4


Vino tinto
pH = 3.0


Leche de magnesia
pH = 10.5


Jugo de lima
pH = 2.0

CUESTIONARIO

1.  La escala de valores de pH es de:

2. ¿Cuál es el  rango de pH ácido?

3. ¿Cuál es el rango de pH alcalino?

4. ¿Por qué es importante conocer el pH de un alimento?
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PRÁCTICA No. 13

PREPARACIÓN Y VALORACIÓN DE SOLUCIONES ACIDAS Y ALCALINAS CONSIDERANDO SU NORMALIDAD

OBJETIVO

Conocer la forma de preparar y valorar soluciones ácidas y básicas considerando sus concentración en Molaridad (M) y Normalidad (N) y el tipo de indicador a usar.
INTRODUCCIÓN

Volumetrías de neutralización. En numerosos análisis químicos es necesaria la utilización de soluciones ácidos y bases fuertes de concentraciones conocidas.

La concentración de dichas soluciones puede determinarse por medio de titulaciones o valoraciones de neutralización.

La titulación o valoración es la operación básica de la volumetría, mediante la cual se agrega solución patrón o un peso exacto de reactivo puro disuelto a la muestra que se analiza, hasta que se completa la reacción.

Se considera que una titulación de neutralización o valoración ácido - base termina cuando el número de equivalentes del ácido es igual al número de equivalentes de la base, momento en el cual se alcanza el punto de equivalencia de la reacción.

El punto de equivalencia de la titulación es un concepto teórico; la estimación práctica de su valor se conoce como punto final.

Para las titulaciones ácido - base, los dos métodos más comunes para la determinación de los puntos finales son el empleo de indicadores coloreados o el uso de un peachímetro para controlar el pH de la solución en función del volumen del titulante agregado.

Preparación de soluciones de HCl. El ácido clorhídrico se usa frecuentemente en los análisis volumétricos de neutralización porque sus soluciones diluidas son estables y porque se puede utilizar en presencia de la mayoría de los cationes sin que ocurran reacciones de precipitación.

Las soluciones patrón de HCl se preparan diluyendo ácido clorhídrico concentrado calidad reactivo.

Valoración de las soluciones de HCl. Como el HCl no es un patrón primario se hace necesario valorarlo para conocer su concentración exacta. El Na2CO3 anhidro se emplea comúnmente para estandarizar soluciones de HCl. La reacción de neutralización del HCl con el Na2CO3 es:

2HCl + Na2CO3 --( 2NaCl + H2CO3
Preparación de soluciones de NaOH. El hidróxido de sodio tanto en solución como en estado sólido reacciona con el CO2 atmosférico produciendo Na2CO3 según la reacción:

CO2 + 2NaOH--( Na2CO3 + H2O

Existen diversos métodos para la preparación de soluciones de NaOH exentas de carbonato. El método más utilizado aprovecha la poca solubilidad del carbonato de sodio en concentraciones altas de hidróxido de sodio. El carbonato de sodio formado se elimina por filtración o centrifugación.

Las soluciones de hidróxido de sodio se deben preparar en agua a la que previamente se le ha eliminado el CO2; para ello se debe hervir durante algunos minutos el agua destilada; una vez fría se le añade el hidróxido de sodio.

Para impedir el acceso de CO2 del aire se guarda la solución en un recipiente provisto de cal sódica. En caso de no utilizar cal sódica, un frasco de polietileno cerrado herméticamente producirá la suficiente protección durante una o dos semanas.

Valoración de soluciones de NaOH. La solución básica se valora con un tipo primario como son los ácidos débiles, ftalato ácido de potasio (FAP), ácido benzóico o yodato ácido de potasio.

La reacción de neutralización que ocurre entre el NaOH y el FAP es:
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MARCO TEORICO:

Tal vez, en este momento ya  estamos familiarizados con las disoluciones de ácido clorhídrico (HCl), ácido nítrico (HNO3) y ácido sulfúrico (H2SO4), además de las soluciones básicas o alcalinas comúnmente utilizadas en el laboratorio tales como de hidróxido de sodio (NaOH) y amoniaco (NH3) en agua.  En los hogares se encuentran se encuentran frecuentemente disoluciones ácidas o básicas. El vinagre, el jugo de limón y el líquido de las baterías para automóviles son disoluciones ácidas en mayor o menor grado. Por otro lado, los líquidos limpia hornos, los destapadrenes, la lechada de cal y los medicamentos para combatir la acidez estomacal  son disoluciones básicas.

Para entrar en materia empezaremos por las siguientes definiciones como instrumento de trabajo:

1. Un ácido es una substancia que, al ser añadida al agua, produce iones hidrógeno (protones), H+ (en disolución acuosa el ion H+  esta hidratado y se escribe con frecuencia como ion hidrónio, H3O+).

2. Una base es una substancia que, cuando se añade al agua, produce iones hidróxido OH-.

Como puede observarse, las disoluciones ácidas y básicas difieren en las concentraciones de los iones H+ u OH- . 

Las propiedades ácidas o básicas de las disoluciones acuosas dependen de un equilibrio que tiene lugar en el disolvente agua. El agua, tanto en estado puro como en su función de disolvente, se disocia en iones H+ y OH-
H2O    < ======> H+ (ac)    +  OH- (ac)

La reacción directa se produce sólo cuando se alcanza el equilibrio. En realidad en el agua pura, solamente una pequeña fracción de moléculas se disocian en el equilibrio (alrededor de 1 en 500 millones). Sin embargo en disoluciones acuosas en donde interviene un ácido o una base la concentración de uno de los dos iones  es superior  al otro. Se dice que es una disolución neutra toda aquella disolución acuosa en la que la concentración de iones H+  es igual a la de iones     OH- . Por otro lado se dice que una disolución acuosa en la cual la concentración de iones H+ es mayor que de    OH-  es ácida. Y una disolución acuosa en la cual la concentración de iones OH-  es mayor que la de iones H+ es básica o alcalina.

Soluciones normales.

Una unidad que se emplea mucho en el análisis químico es la normalidad (N). Una solución uno normal contiene un equivalente en un litro de solución. Un equivalente es una mol multiplicada por el número de unidades que reaccionan con cada molécula o átomo; el peso equivalente es el peso formula dividido entre el número de unidades que reaccionan.
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La definición de un equivalente depende del tipo de reacción que se considere. La definición, sin embargo,  se plantea de tal modo que un equivalente de un reactivo dado se convine exactamente con un equivalente del otro. 

Pueden diferenciarse dos tipos de reacciones para las cuales se definen los equivalente y son: las reacciones de neutralización acido-base y las de oxido-reducción. En general para los dos tipos de reacciones el peso equivalente queda definido como:
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donde el valor de a depende del tipo de reacción considerada.

1. Para las reacciones de neutralización ácido-base, los pesos equivalentes se basan en el hecho de que un ion H+ (ac) reacciona con un ion OH- (ac). Un peso equivalente de un ácido es la cantidad del ácido que suministra un mol de iones H+ (ac)  y un peso equivalente de un base es la cantidad de base que suministra un mol de iones OH- (ac). El valor de a, por consiguiente, es el número de moles de H+ (ac) suministrado por un mol de ácido o el número de moles de OH- (ac) suministrados por un mol de base en la reacción considerada.

Titulación o valoración de soluciones

En una titulación, una solución de concentración conocida, llamada una solución estándar, se agrega al volumen medido de una solución de concentración desconocida, hasta que la reacción sea completa.

La solución estándar se coloca en un tubo graduado llamado bureta. La bureta tiene una llave en la parte inferior para permitir que la solución caiga en cantidades controladas. Un volumen de la solución desconocida o una masa de peso conocido de un sólido desconocido disuelto en agua, se colocan en el recipiente junto con unas gotas de una substancia conocida como indicador. Las solución estándar de la bureta se agrega muy lentamente al matraz hasta que el indicador cambia de color. Durante el proceso de adición, el contenido del recipiente se mantiene homogéneo agitándolo. En el punto de equivalencia, que esta indicado por el cambio de color del indicador, se han utilizado cantidades equivalentes de los dos reactivos. Se lee en la bureta el volumen de la solución utilizado.

En una reacción de neutralización intervienen un ácido y una base, el ácido se combina con la base para formar una sal y agua: 

Acido  +  Base  ------------------>  Sal  +  Agua

Por adición de un indicador puede saberse exactamente el punto en que termina la reacción de neutralización, a este ensayo se le denomina titulación.

La titulación puede definirse como el proceso por medio del cual puede determinarse cuanto ácido ( o base) hay exactamente en una solución de concentración desconocida. Con la titulación podemos conocer el número de moles de un compuesto dentro de una solución si sabemos que tanto se puso de otro de ellos para convertirlo totalmente en la solución deseada. Sabemos por ejemplo, que una mol de hidróxido de sodio reacciona con una mol de ácido clorhídrico y produce una mol de cloruro de sodio; y en general cualquier número de moles de hidróxido de sodio reacciona con igual número de moles de ácido clorhídrico y forma el mismo número de moles de cloruro de sodio. Por esto podemos conocer el número de moles de hidróxido de sodio o de ácido clorhídrico si sabemos que tanto se pudo de uno de ellos para convertirlo totalmente en cloruro de sodio. Para poder comparar los resultados, frecuentemente las concentraciones se basan en los equivalentes químicos, esto hace posible su aplicación a todas las soluciones. Estas soluciones se llaman normales (N). Volúmenes  iguales de la misma normalidad son equivalentes es decir, que el producto de la normalidad por el volumen de una solución es igual al producto de la normalidad por el volumen de otra solución equivalente:

(N1)(V1) = (N2)(V2)

Para determinar el número de iones hidrógeno en un ácido, se mide un determinado volumen de un ácido y se le añade un colorante indicador; después con una bureta se le incorpora una solución básica de concentración conocida hasta que, al final exactamente, una gota adicional de la base cambie el color del colorante indicador. Este es el punto final de la titulación.

Para determinar la cantidad de iones hidróxido en una base de concentración desconocida se invierte el procedimiento.

Idealmente, para poder determinar el punto de equivalencia en una titulación observando el cambio de color de un indicador mezclado con la solución, se selecciona un indicador cuyo punto final se presente al mismo pH del punto de equivalencia de la reacción. Para la titulación de un ácido fuerte (HCl) con una base fuerte (NaOH), el cambio de pH cerca del punto de equivalencia comprende un intervalo desde un pH de 4 hasta 10. Cualquier indicador que cambie de color dentro de estos límites indicaría la obtención del punto de equivalencia. Tanto el rojo de metilo como la fenolftaleína son adecuados en estos casos. Para la titulación de un ácido débil, el cambio del punto de equivalencia cubre un intervalo de 7 a 10. El indicador sólo podría ser uno que cambie de color en dicho intervalo. La fenolftaleína serviría, pero el rojo de metilo no, por que su cambio de color ocurre en un intervalo menor de pH. Para l a titulación de una base débil con un ácido fuerte la solución en el punto de equivalencia tendrá un pH inferior a 7; por lo tanto, en este caso la fenolftaleína no es un indicador adecuado, pero el rojo de metilo sí.

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Soporte universal.

Matraces Erlenmeyer.

Pinzas para bureta

Buretas

Vasos de precipitados

Desecador.

Matraces volumétricos de 250 ml

Matraces volumétricos de 100 ml

Vidrio de reloj

Pipetas graduadas de 10 y 5 ml

Perilla para pipetear.
	Hidróxido de sodio 

Acido Clorhídrico

Fenolftaleína

Agua destilada

Anaranjado de metilo

Carbonato de sodio


METODOLOGIA
Preparación de una solución normal de HCl

Datos:

Pureza del HCl = 35%

Densidad = 1.18

Peso equivalente = 36.5

35g de HCl están en 100g del ácido 

36.5g de HCl están en X= 104.28g

Esta cantidad debe ser medida ya que no es conveniente pesarla, por lo tanto los gramos son transformados a volumen 

	
	Masa
	
	104.28
	
	

	Volumen  =
	Densidad
	=
	1.18
	=
	88.5ml




a). Poner 500ml de agua destilada en un matraz volumétrico de 1 litro, vaciar 88.5 ml de HCl concentrado.

b). Agitar cuidadosamente la solución y dejar enfriar.

c). Cuando la solución este a la temperatura ambiente, completar con agua destilada hasta la marca de aforo, agitar y trasvasar a un frasco limpio. Etiquetar aproximadamente 1N.

Normalización de una solución de HCl aproximadamente 1N

Los patrones primarios recomendados son: Carbonato de sodio anhidro y Tetraborato de sodio (Bórax).

Con carbonato de sodio anhidro:

El carbonato de sodio por porvenir de una base fuerte con ácido débil, por hidrólisis da reacción alcalina. Alcalinidad suficiente para neutralizar al ácido clorhídrico que es un ácido fuerte. El carbonato de sodio llega a tener una pureza del 99.9%.

a). Depositar unos 0.5g de carbonato de sodio en un pesafiltros y secar en la estufa a 120(C hasta peso constante.

b). Efectuar tres o más pesadas por diferencia de 0.5 a 0.8g de carbonato y depositar cada porción en matraces de 250ml.

c). Disolver cada muestra con una porción de agua destilada (50ml aproximadamente) y agitar hasta completa disolución.

d). Agregar de una a tres gotas de solución indicadora naranja de metilo.

e). Proceder a titular dejando caer la solución ácida desde una bureta, agitando continuamente hasta viraje del indicador (amarillo a rojo).

Cálculos:

Peso equivalente del carbonato de sodio 53 y peso miliequivalente 0.053

Calcular la normalidad de  la siguiente forma:



                g

Normalidad = ----------------------------


        (ml)(meq)

g= Cantidad de carbonato de sodio pesado

ml = volumen gastado de ácido clorhídrico

meq = miliequivalente del carbonato de sodio

Preparación de una solución aproximadamente 0.1n de NaOH

En la preparación de una disolución alcalina hay que cuidar que quede exenta de carbonatos, tanto durante la preparación como en la conservación posterior. El agua debe estar exenta de CO2.

El peso molecular del NaOH es 40 y su peso equivalente es igual. Para un litro de solución 0.1N se requiere de 4 gramos de hidróxido de sodio, pero debido a la pureza del reactivo deberá pesarse aproximadamente 5 gramos.

a). Pesar aproximadamente 5g de NaOH en balanza granataria.

b). Depositar el NaOH en un vaso de precipitados de 500ml y disolver con 300ml de agua destilada hervida. Dejar enfriar.

c). Trasvasar a un matraz volumétrico de 1L y aforar hasta la marca con agua destilada hervida. homogeneizar y guardar en un frasco limpio, etiquetado.

Normalización de la solución patrón de NaOH 

Se pueden usar una solución patrón de ácido clorhídrico 0.1N o también Ftalato ácido de potasio o biyodato de potasio.

Con patrón primario de HCl 0.1N

Si la solución contiene carbonatos, deben usarse indicadores naranja de metilo o azul de bromofenol. No se puede usar fenolftaleína debido a que se hidroliza y se decolora por efecto de los carbonatos. Si la solución esta libre de carbonatos puede usarse como indicador la fenolftaleína o el azul de timol.

a). Medir porciones alícuotas de 10ml de la solución alcalina (con pipeta volumétrica) y diluir con 20ml de agua destilada hervida y fría.

b). Agregar de una a tres gotas del indicador naranja de metilo o rojo de metilo.

c). Con el HCl 0.1N puesto en la bureta se procede a titular hasta cambio de color del indicador (amarillo a rojo canela).

d). Repetir la operación una o dos veces más y registrar los resultados.

Cálculos:

(N1)(V1) = (N2)(V2)

N1 = Normalidad del ácido

V1 = Volumen del ácido

N2 = Normalidad de la base

V2 = Volumen de la base

Despejar 


(N1)(V1)

N2 =  --------------

  
    V2
RESULTADOS

Anote los datos obtenidos durante el desarrollo de la práctica y realice los cálculos

CUESTIONARIO

1. ¿Qué es una base?

2. ¿Qué es un ácido?

3. ¿Qué es un indicador?

4. Mencione 5 nombres de indicadores y el pH al cual cambian de color
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PRÁCTICA No. 14


ESTEQUIMETRIA

OBJETIVO

Familiarizar al alumno en el cálculo de reactivos y productos de una reacción en un proceso ya sea a nivel laboratorio o industrial

INTRODUCCIÓN

La estequiometría se ocupa de los cálculos de sustancias que intervienen en las reacciones. Para ello es necesario recordar los conceptos de molécula-gramo o mol.

MARCO TEORICO:

Al unirse los átomos de los elementos entre sí para formar las moléculas de los compuestos, siempre lo hacen siguiendo leyes perfectamente determinadas que regulan la proporción en peso en que se efectúa dicha unión y que por eso se llama leyes pónderales, las principales son:

Ley de la conservación de la materia.

Esta ley fue descubierta y enunciada por Lavoisier y dice que la materia no puede ser creada ni destruida, lo único que puede sufrir son transformaciones; en otras palabras, el peso de un compuesto es igual a la suma de los pesos de los componentes; o que la materia cambia su aspecto y propiedades, pero el de los productos nuevos tienen el mismo peso de la materia original.

Ley de las proporciones fijas.

Enunciada por Proust y dice que cada compuesto se encuentra formado siempre por los mismos elementos y por la misma proporción en peso.

Ley de Proporciones múltiples.

Descubierta por Dalton, indica que las cantidades en peso de un elemento que se combinan con la misma cantidad de otro para formar diferentes compuestos, siempre se encuentran en una relación muy sencilla como de 1 a 3, de 2 a 3, etc.

Ley de las proporciones recíprocas.

De Wenzel-Richter, éstos dos investigadores fueron los  primeros que la enunciaron diciendo que las cantidades en peso de dos substancias que se combinan con una misma cantidad de una tercera son  las misma o sus múltiplos en que se combinan entre sí cuando esta combinación es posible.

Comprobación de la ley de la conservación de la materia.

La ley química de la indestructibilidad de la materia, significa realmente que el peso total de los elementos, en cualquier sistema reaccionan de manera constante a través de todos los cambios físicos y químicos.

Los hechos observados se generalizan mejor en forma de ley de conservación de la masa, no ha sido observado nunca ningún cambio en el peso total de las sustancias que tomar parte en cualquier proceso químico.

Si A y B representan respectivamente los pesos de dos elementos que toman parte en una reacción química, produciendo los pesos M y N, de otras dos sustancias, la ley de la conservación de la masa afirma que

A + B = M + N      (A+B---------> M+N),

Cálculos estequiometricos.

Una reacción química establece claramente que el fenómeno químico representado cumple con la ley de conservación de la materia y nos permite calcular la masa de las sustancias que intervienen en la reacción.

Ejemplo:

El mineral de óxido de hierro (III) se reduce con carbón a alta temperatura, en un alto horno, para producir fierro de primera fusión y dióxido de carbono. ¿Qué masa se requiere de materias primas (reactivos) para producir una tonelada (1000 kg) de fierro?.

Solución:

1. Escribimos las especies que forman parte de la reacción.

Fe2O3 + C + Energía-----( Fe + CO2
2. Balanceando la ecuación

2Fe2O3 + 3C + Energía-----( 4Fe + 3CO2
3. Establecemos la relación en gramos

2Fe2O3 + 3C + Energía-----( 4Fe + 3CO2

	2 moles de moléculas 2(159.6 g)
	
	3 moles de átomos 3 (12g)
	
	4 moles de moléculas  4(55.8g)


Para Fe2O3 (óxido de hierro (III))

2(159.6 g)-------------------4(55.8g)

              x--------------------1000 kg

    2(159.6 g)( 1000 kg)

x=-------------------------------=1430.1 kg de Fe2O3
             4(55.8g)

Para  C (Carbono)

3(12g)---------------------4(55.8g)

        x---------------------1000 kg

      3(12g)( 1000 kg)

x =---------------------------= 161.3 kg de C

             4(55.8g)

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Tubos de ensayo medianos

Conexión dos 2 tapones

Pipetas volumétricas de 10 ml

Balanza.
	Solución de nitrato de plomo 0.1N

Solución de cloruro de sodio 0.1N


METODOLOGIA
1. Una dos tubos de ensayo con un tubo de vidrio provisto de un tapón en          cada extremo (tubo A y B).

2. Pese lo más exacto posible el dispositivo anterior antes de agregar cualquier problema.

3 . Deposite en el tubo  A 10 ml de Nitrato de Plomo 0.1 N y en el tubo B, 10 ml de cloruro de sodio 0. 1 N, únalos herméticamente con el tubo de vidrio y péselos nuevamente sin que se mezcle el contenido.

4. Mezcle el contenido de los tubos, con movimiento suave y pese.

5. Se observa la formación de un precipitado blanco de cloruro de plomo que nos indica la transformación de reactantes.

6. Observar las características del cambio físico y químico.

7. Filtrar el precipitado en un papel previamente pesado, secar, pesar, calcular el peso teórico.

RESULTADOS

Anote los datos obtenidos durante el desarrollo de la práctica.

	Peso del dispositivo vacío (referencia)
	
	

	Peso del dispositivo con reactantes (A+B)
	
	

	Peso del dispositivo con productos (M+N)
	
	


Escriba la reacción que se lleva a cabo.

Hacer cálculos estequiométricos ¿qué cantidad teórica se debe obtener de  PbCI2?

Compara el rendimiento obtenido en la práctica con el resultado teórico.

CUESTIONARIO

1. De otro ejemplo con el que se compruebe la Ley de la Conservación de la Masa

2. ¿ Cómo comprueba 1a ley de las Proporciones Recíprocas en la reacción que se llevó a cabo en esta práctica?

3. Calcular el peso de hidrógeno que se obtiene al hacer reaccionar 32.5 g de cinc con 98 g de ácido sulfúrico.

Zn + H2SO4 ---(ZnSO4 + H2
4. ¿Qué cantidad de cobre se obtiene en la reducción de 100 g de óxido de cobre (III) con hidrógeno?
CuO + H2 --(Cu +H2O
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PRÁCTICA No. 15

VELOCIDAD Y EQUILIBRIO QUÍMICO

Al término de la sesión el estudiante deberá:


. 


Entender el concepto de equilibrio químico, el principio de Le Chatelier, ley de equilibrio químico y su aplicación.

OBJETIVO

Entender los conceptos de velocidad de reacción, factores que la afectan,  orden de la reacción equilibrio químico, el principio de Le Chatelier, ley de equilibrio químico y su aplicación.

INTRODUCCIÓN

Junto con los aspectos materiales y energéticos de las reacciones, la química se interesa por los detalles del proceso en sí. La rapidez de la reacción, los factores que influyen en ella, el mecanismo de la reacción o conjunto de pasos intermedios y la situación de equilibrio en las reacciones reversibles, constituyen algunos de estos detalles que completan la descripción fundamental de los procesos químicos.

Para que un proceso químico sea observable es preciso que se lleve a efecto con cierta rapidez. Así, por ejemplo, a pesar de los elevados porcentajes de oxígeno y nitrógeno existentes en la composición del aire, la reacción:

N2 + O2 --( 2NO

tiene lugar con tal lentitud, que es prácticamente inobservable. En ocasiones, por el contrario, una reacción puede verificarse con tal rapidez que se convierta en explosiva. La combustión del hidrógeno constituye un ejemplo típico de este tipo de reacciones.

Una reacción química cuyo ritmo de transformación sea lento, no suele tener ningún interés en la industria química, ya que, por lo general, lo que se busca con la reacción es la obtención de un determinado producto en cantidades apreciables. Lo anterior pone de manifiesto la necesidad de conocer la rapidez con la que los reactivos se transforman en productos en una reacción química, es decir, su velocidad. La parte de la química que se preocupa del estudio de la evolución de las reacciones químicas, de su velocidad y de la influencia de los diferentes factores que pueden afectarla recibe el nombre de cinética química. 

MARCO TEORICO:

LA VELOCIDAD DE LOS PROCESOS

El concepto de velocidad de reacción 

Se define la velocidad v de una reacción, como la cantidad de reactivo que se consume, o la de producto que se forma, por unidad de volumen en la unidad de tiempo.

Dado que la cantidad de sustancia por unidad de volumen en una disolución, se denomina concentración, y teniendo en cuenta que, por lo general, tanto los reactivos como los productos se hallan en disolución, ya sea líquida, sólida o gaseosa, la velocidad de reacción representa la variación de concentración de una cualquiera de las sustancias que intervienen en la reacción por unidad de tiempo.

Para una reacción del tipo:

A + B--( C + D

donde A y B representan los reactivos y C y D los productos, la velocidad se puede expresar, recurriendo a la notación de incrementos, en la forma:
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y se mide en mol/l · s.
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que varía algo, la anterior expresión indica que v es, en efecto, la rapidez con la que varía (aumenta) la concentración ([ ]) del producto C con el tiempo. Junto con la anterior, son expresiones equivalentes de la velocidad:
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dado que, si la masa se mantiene constante, la velocidad con la que aparecen los productos tiene que ser igual a la velocidad con la que desaparecen los reactivos. El signo negativo se introduce para compensar el que corresponde a la disminución de la concentración de los reactivos; de este modo, el valor de la velocidad resulta igual y positivo cualquiera que sea la sustancia A, B, C o D elegida.

Para una reacción como la de síntesis del yoduro de hidrógeno:

H2 + I2---( 2Hl

por cada mol de hidrógeno molecular H2 que se consume, se producen dos moles de yoduro de hidrógeno Hl; como ambos procesos se dan al mismo tiempo, la velocidad de aparición del producto es, en este caso, el doble de la de desaparición de uno cualquiera de los reactivos. La velocidad de reacción ha de ser única y viene dada por cualquiera de las ecuaciones siguientes:
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Para una reacción más general, del tipo:

a A + b B ---( c C + d D

el resultado anterior puede expresarse en la forma:
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La determinación de la velocidad de reacción 

En general, la velocidad de una reacción varía con el tiempo, pues al principio la concentración de los reactivos es elevada, pero a medida que la reacción progresa, dicha concentración disminuye y con ella la velocidad del proceso.

La determinación experimental de la velocidad de reacción en un momento dado, puede hacerse a partir de la gráfica que representa la variación con el tiempo de la concentración de una cualquiera de las sustancias que intervienen. El cálculo de la pendiente permite estimar la velocidad. La tabla adjunta muestra los resultados obtenidos para la reacción de descomposición: 2HI® I2 + H2 al medir la concentración de Hl a intervalos sucesivos de tiempo de 10 minutos cada uno, mediante la toma de muestras de la mezcla gaseosa y su posterior análisis químico.

La representación gráfica de los pares de valores tiempo-concentración indica que la curva es decreciente, lo que significa que la concentración de reactivo disminuye con el tiempo. La velocidad de reacción en el último intervalo de tiempo, por ejemplo, vendrá dada por:
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es decir,

v = 0,83 · 10-5 mol/l · min

El tomar con signo negativo la variación de la concentración de los reactivos equivale a considerar siempre la velocidad de reacción positiva.

FACTORES QUE MODIFICAN LA VELOCIDAD 

Un modo de explicar el mecanismo mediante el cual las reacciones químicas se llevan a efecto es admitiendo que tales procesos son el resultado del choque entre las moléculas de las sustancias reaccionantes. Sólo cuando dicho choque es suficientemente violento se romperán las moléculas y se producirá la reordenación entre los átomos resultantes. El desarrollo riguroso de estas ideas básicas constituye la llamada teoría de colisiones. Nos apoyaremos, en lo que sigue, en esta interpretación de las reacciones químicas para describir cómo intervienen diferentes factores en la modificación de la velocidad de reacción.

Efecto de la concentración 

Por la misma razón que son más frecuentes los accidentes de tráfico en las, «horas punta», cuanto mayor sea el número de moléculas de los reactivos presentes en un mismo volumen más fácilmente podrán colisionar. Asimismo, cuanto mayor sea el número de colisiones que se producen en la unidad de tiempo, tanto más probable será la realización de un choque eficaz, esto es, de un choque que dé lugar a la transformación de las moléculas. De esta forma se explica el hecho experimentalmente observado, de que al aumentar la concentración de los reactivos aumente la velocidad de la reacción química.

Efecto de la temperatura 

De acuerdo con la teoría cinético-molecular de la materia, las moléculas constituyentes de cualquier tipo de sustancia se hallan en continua agitación vibrando o desplazándose con una energía cinética que es directamente proporcional a la temperatura absoluta T a la que se encuentre dicha sustancia. Experimentalmente se observa que la velocidad de una reacción aumenta bastante rápidamente con la temperatura.

Considerando conjuntamente la teoría cinética y la teoría de colisiones es posible explicar tal comportamiento. Al aumentar la temperatura, la energía cinética de las moléculas de los reactivos aumenta, con lo que los choques son más violentos poniéndose en juego en un mayor número de ellos la energía suficiente como para superar esa barrera que constituye la energía de activación. El efecto conjunto de estos procesos individuales se traduce en que una mayor cantidad de reactivos se transforma en la unidad de tiempo, es decir, la velocidad de reacción aumenta notablemente.

Efecto del catalizador 

Se entiende en química por catalizador toda sustancia que incrementa la velocidad de una reacción sin verse ella misma alterada al final del proceso. El efecto del catalizador es, en cierto sentido, inverso al efecto de temperatura; en vez de aumentar la energía cinética de las partículas para poder salvar la cresta de la energía de activación, rebaja la altura de ésta, con lo cual hace más sencillo el proceso de transformación, pudiéndose en ocasiones llevar a cabo incluso a temperatura ambiente. El catalizador se combina con alguno de los réactivos, dando lugar a un producto intermedio de vida transitoria que reacciona con el resto con mayor facilidad. Una vez concluida la reacción se recupera, pudiendo ser nuevamente empleado.

Efecto del grado de división 

Cuando el sistema está constituido por reactivos en distinto estado físico, como sólido y líquido por ejemplo, el grado de división del reactivo sólido influye notablemente en la velocidad de la reacción. Ello es debido a que, por verificarse la reacción a nivel de la superficie del sólido, cuanto más finamente dividido se encuentre éste, tanto mayor será el número de moléculas expuestas al choque y, por consiguiente, el número de choques eficaces aumentará.

LEY DE VELOCIDAD Y ORDEN DE REACCIÓN 

La velocidad de una reacción química depende de la cantidad disponible de reactivos, o más exactamente, de su concentración. Así, para una reacción del tipo:

R 1 + R 2 --( productos

la ecuación que relaciona la velocidad del proceso con la concentración de los reactivos se puede obtener experimentalmente, y se escribe en forma genérica como:

v = k [ R ]n1 [ R 2]n2
donde k es una constante y n 1 y n 2 sendos coeficientes numéricos. Esta ecuación constituye la llamada ley de velocidad .

La constante de proporcionalidad k se denomina constante de velocidad y su dependencia con la temperatura fue establecida por Arrhenius en su ya famosa ley. El exponente n 1 recibe el nombre de orden de la reacción respecto del reactivo R 1 y el exponente n 2 respecto del reactivo R 2. El orden total viene dado por la suma de ambos ( n 1 + n 2).

Los órdenes n 1 y n 2 no coinciden necesariamente con los coeficientes estequiométricos de la reacción ajustada y su determinación se efectua de forma experimental. Para ello se estudia cómo varía la velocidad de la reacción con la concentración del reactivo considerada, y a partir de los datos obtenidos se construye la gráfica correspondiente, y se determina su ecuación empírica; esta ecuación será del tipo v = k [ R ]n, siendo el n resultante el orden parcial de la reacción respecto del reactivo R .

EQUILIBRIO QUÍMICO

El concepto de equilibrio químico 

La idea de reacción química lleva a veces a suponer que el proceso progresa de los reactivos hacia los productos, y que se detiene cuando se agota el reactivo que se encuentra en menor proporción. Este tipo de reacciones se denominan irreversibles. Sin embargo, con mayor frecuencia sucede que, a medida que los productos van haciendo su aparición en la reacción, tanto mayor es su capacidad para reaccionar entre sí regenerando de nuevo los reactivos. Cuando esto es posible en una reacción química, se dice que es reversible y se representa mediante una doble flecha, indicando así que la reacción puede llevarse a efecto tanto en un sentido como en el inverso:

[image: image110.png]reactivo(s)

reaccion directa
R
B

reaccion inversa

producta(s)




Cada proceso posee una velocidad propia que va variando con el tiempo. Así, en los comienzos, la velocidad de la reacción directa es mucho mayor que la de la reacción inversa, debido a la diferencia de concentraciones entre reactivos y productos; pero a medida que estos últimos se van formando los reactivos van desapareciendo, con lo cual ambas velocidades se aproximan hasta hacerse iguales. A partir de tal instante sucede como si la reacción estuviera detenida, pues las proporciones de reactivos y productos se mantienen constantes. Se dice entonces que se ha alcanzado el equilibrio químico .

El equilibrio químico tiene un carácter dinámico, pues no implica que la reacción se paralice en ambos sentidos como podría pensarse, sino que, en cada unidad de tiempo, se forman y desaparecen el mismo número de moléculas de cualquiera de las sustancias que intervienen en el proceso. Si algunos de los productos pueden desprenderse y abandonar el sistema, se rompe el equilibrio y la reacción se verifica sólo en un sentido, hasta que los reactivos se hayan transformado totalmente.

Por ejemplo, la reacción de oxidación del hierro por vapor de agua a alta temperatura, es reversible cuando se lleva a cabo en un recipiente cerrado:

3Fe + 4H2O(--( Fe3O4 + 4H2
Pero debido a que el hidrógeno es un gas más ligero que el aire, si se abre el recipiente, lo abandonará, con lo cual ya no será posible el proceso inverso y el equilibrio quedará definitivamente roto.

La reacción de formación o síntesis de yoduro de hidrógeno (HI) a partir de sus elementos:

H2 + I2(--( 2HI

constituye otro ejemplo de reacción reversible. Para estudiarla en el laboratorio se emplean recipientes cerrados de modo que la cantidad total de materia no varíe. Cuidadosas medidas experimentales han permitido calcular las velocidades de las reacciones directa e inversa y su variación con el tiempo. La figura adjunta representa los resultados obtenidos. La velocidad del proceso directo:

H2 + I2--( 2HI es importante al principio (pendiente pronunciada), mientras que la del proceso inverso: 2Hl----( H2 + I2 es casi nula. Conforme el tiempo avanza, la primera va disminuyendo y la segunda aumentando. A partir de un cierto instante ambas coinciden, lo que indica que entonces se ha alcanzado el equilibrio químico.

El principio de Le Chatelier 

Existe un principio muy general que determina las posibilidades de variación de los equilibrios químicos. Fue propuesto a finales del siglo pasado por el químico francés Henri-Louis Le Chatelier (1850-1936), por lo que se conoce como principio de Le Chatelier. Se puede enunciar en los siguientes términos:

«Cuando sobre un sistema químico en equilibrio se ejerce una acción exterior que modifica las condiciones del sistema, el equilibrio se desplaza en el sentido que tienda a contrarrestar la perturbación introducida.»

He aquí algunos casos concretos de aplicación. Si en un sistema en equilibrio químico se aumenta la concentración de los reactivos, el equilibrio se desplazará hacia la derecha a fin de provocar la transformación de aquéllos en productos y recuperar así la situación inicial.

La ruptura del equilibrio de la reacción:

3Fe + 4H2O (--( Fe3O4 + 4H2
provocada por la pérdida de H2, puede explicarse en términos análogos, ya que al disminuir la concentración de H2 la reacción se desplaza hacia la derecha para producir más hidrógeno, oponiéndose, de este modo, a dicha perturbación.

Una modificación de la temperatura del sistema en equilibrio puede producir igualmente un desplazamiento del mismo en un sentido o en otro. Así, por ejemplo, la reacción:

N2O4 + calor (--( 2NO2
es endotérmica, por lo que un aumento de la temperatura desplazará el equilibrio en el sentido de la reacción directa, pues es en el que absorbe calor. La reacción inversa se verá favorecida por un enfriamiento, pues en este sentido se produce calor.

También los efectos de variaciones de presión, cuando el sistema posee componentes gaseosos, repercuten por análogas razones sobre el equilibrio. Así, por ejemplo, en la síntesis del amoníaco:

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

un aumento de presión desplazará el equilibrio hacia la derecha, ya que el número de moléculas en el segundo miembro es inferior y, por tanto, ejercerán una presión menor sobre el recipiente.

La ley del equilibrio químico 

El principio de Le Chatelier permite predecir en qué manera se desplazará el equilibrio químico de una reacción reversible, pero no en qué medida. Una descripción cuantitativa del equilibrio fue efectuada por primera vez en 1870 por los químicos noruegos Guldberg (1836-1902) y Waage (1833-1918), que la expresaron en forma de ley. Así, para una reacción genérica del tipo:

a A + b B (--( c C + d D

la ley de Guldberg y Waage se expresa matemáticamente en la forma:
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en la cual los coeficientes estequiométricos a , b, c y d que se obtienen tras ajustar la reacción, aparecen como exponentes de las concentraciones de reactivos y productos; K toma, para cada reacción, un valor constante y característico que sólo depende de la temperatura y que se denomina constante de equilibrio. 

La ley de Guldberg y Waage se conoce también como Ley de acción de masas (L.A.M.) debido a que, en el enunciado original, sus autores aludieron a conceptos tales como «fuerzas de acción» y «masas activas». Aunque el descubrimiento de esta ley fue el resultado de análisis de datos experimentales, algunos años más tarde pudo ser explicada teóricamente a partir de las leyes de la termodinámica.

La Ley de acción de masas permite hacer cálculos y predicciones sobre el equilibrio. Así, el efecto de la concentración puede explicarse como sigue: si en un sistema en equilibrio se aumenta la concentración de un reactivo, [A] por ejemplo, la reacción ha de desplazarse hacia la derecha en el sentido de formación de los productos para que el cociente representado por K se mantenga constante.

APLICACIÓN DE LA LEY DE ACCIÓN DE MASAS (I) 

La reacción:

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

presenta una constante de equilibrio K = 6,45 · 105 (a 500 K de temperatura). Determinar cuál ha de ser la concentración de oxígeno para que se mantenga el equilibrio en un sistema en el que las concentraciones de NO y NO2 son iguales.

De acuerdo con la ley de acción de masas:
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y dado que en el sistema considerado [NO2] = [NO], resulta:
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es decir:
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APLICACIÓN DE LA LEY DE ACCIÓN DE MASAS (II) 

La constante de equilibrio, a 600 K, de la reacción de descomposición del amoníaco:
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vale K = 0,395. Si en un recipiente de 1,00 l de capacidad y a 600 K se introducen 2,65 g de NH3 a igual temperatura, calcular cuáles serán las concentraciones en el equilibrio.

La cantidad de NH3 inicial expresada en moles será:
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pues la masa molecular del amoníaco es:

M(NH3) = 14,0 + 3 · 1,0 = 17,0

y, puesto que el volumen del sistema es de un litro, la concentración inicial de NH3 será:

[NH3] = 0,156 mol/l

Pero conforme la reacción avance, la concentración irá disminuyendo hasta reducirse al valor de equilibrio. Si suponemos que se han descompuesto x moles/l de NH3, de acuerdo con la ecuación química de partida, se habrán formado
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Según la ley de acción de masas, se cumplirá la relación:
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y sustituyendo los valores de las concentraciones resulta:
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Operando y sustituyendo el valor de K , se tiene:
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que, reordenada, equivale a la ecuación de segundo grado:

1,30 x 2 + 0,395 x - 0,0616 = 0

cuya solución aceptable es:

x = 0,114

Por tanto, las concentraciones de reactivos y productos en el equilibrio serán las siguientes:

[NH3] = 0,156 - x = 0,156 - 0,114 = 0,042 mol/l
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MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Ninguno
	


METODOLOGIA
Considerando el principio de Le Chatelier  indique que efecto tiene el aumento de la temperatura y de la presión para cada una de las siguientes reacciones de equilibrio:

a). I2 (g) + H2 (-----( 2HI (g)  + calor

b). 2O3 (----( 3O2  + Calor

c). 2SO2 (g)  +  O2 (g) (---( 2SO3  + calor

Dada la siguiente reacción 

CH3-COOH  +  CH3-CH2-OH  (------( CH3-COO-CH2-CH3  +   H2O

Diga cómo se afectará el equilibrio si aumentamos la concentración de 

d). Ácido acético

e) Acetato de etilo

RESULTADOS

a).

b).

c).

d).

e).

CUESTIONARIO

1. Calcular la constante de equilibrio de:

H2(g) + I2(g)(--( 2.HI(g)

si a una temperatura t es:

[H2] = 0,09 moles/litro

[I2] = 0,009 moles/litro

[HI] = 0,21 moles/litro

2.  Siendo la reacción:

H2 + Cl2 (--(2.HCl

exotérmica, ¿qué sucede al variar la temperatura?, explique que pasa ante un aumento y ante una disminución de temperatura. 

3. Admitiendo que la velocidad de las reacciones se duplica cada 10 °C que aumenta la temperatura y, sabiendo que una sal, en 20 minutos se descompone un 90 %, ¿cuánto habría tardado si se hubiera calentado 20 °C más?.

4. Si la velocidad de oxidación del zinc por el ácido clorhídrico es proporcional a su superficie, ¿cuánto más rápidamente se disolverán 1000 cubos de zinc de 1 cm3 cada uno que uno de 1 dm3?.
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PRÁCTICA No. 16

QUÍMICA ORGÁNICA 

Al término de la sesión el estudiante deberá:


Conocer los principios básicos que rigen la química orgánica.


Reconocer los pricipales grupos fincionales que caracterizan a los distintos compuestos orgánicos.


Nombrar correctamente los distintos compuestos orgánicos básicos a partir de su formula desarrollada.


Desarrollar a partir de su nombre, las fórmulas condensadas, semidesarrolladas y desarrolladas de los distintos compuestos orgánicos básicos.


Comprender el concepto de isomería.

OBJETIVO

Entender la importancia del estudio de la química orgánica en la ciencia y tecnología de los alimentos y otras áreas del conocimiento

INTRODUCCIÓN

El átomo de carbono, debido a su configuración electrónica, presenta una importante capacidad de combinación. Los átomos de carbono pueden unirse entre sí formando estructuras complejas y enlazarse a átomos o grupos de átomos que confieren a las moléculas resultantes propiedades específicas. La enorme diversidad en los compuestos del carbono hace de su estudio químico una importante área del conocimiento puro y aplicado de la ciencia actual.

Durante mucho tiempo la materia constitutiva de los seres vivos estuvo rodeada de no pocas incógnitas. Frente a la materia mineral presentaba, entre otras, una característica singular, su capacidad de combustión. Parecía como si los únicos productos capaces de arder hubieran de proceder de la materia viviente. En los albores de la química como ciencia se advirtió, además, que si bien la materia procedente de organismos vivos podía degradarse en materia mineral por combustión u otros procesos químicos, no era posible de ninguna manera llevar a cabo en el laboratorio el proceso inverso.

Argumentos de este estilo llevaron a Berzelius, a comienzos del siglo XIX, a sugerir la existencia de dos tipos de materia en la naturaleza, la materia orgánicao materia propia de los seres vivos, y lamateria inorgánica.Para justificar las diferencias entre ambas se admitió que la materia orgánica poseía una composición especial y que su formación era debida a la intervención de una influencia singular o «fuerza vital» exclusiva de los seres vivos y cuya manipulación no era posible en el laboratorio. La crisis de este planteamiento, denominado vitalismo, llevó consigo el rápido desarrollo de la química de la materia orgánica en los laboratorios, al margen de esa supuesta «fuerza vital».

En la actualidad, superada ya la vieja clasificación de Berzelius, se denominaquímica orgánicaa la química de los derivados del carbono e incluye el estudio de los compuestos en los que dicho elemento constituye una parte esencial, aunque muchos de ellos no tengan relación alguna con la materia viviente

MARCO TEORICO:

EL ÁTOMO DE CARBONO

Configuración electrónica
El átomo de carbono constituye el elemento esencial de toda la química orgánica, y dado que las propiedades químicas de elementos y compuestos son consecuencia de las características electrónicas de sus átomos y de sus moléculas, es necesario considerar la configuración electrónica del átomo de carbono para poder comprender su singular comportamiento químico.

Se trata del elemento de número atómicoZ = 6. Por tal motivo su configuración electrónica en el estado fundamental o no excitado es 1s2 2s2 2p2. La existencia de cuatro electrones en la última capa sugiere la posibilidad bien de ganar otros cuatro convirtiéndose en el ion C4- cuya configuración electrónica coincide con la del gas noble Ne, bien de perderlos pasando a ion C4+ de configuración electrónica idéntica a la del He. En realidad una pérdida o ganancia de un número tan elevado de electrones indica una dosis de energía elevada, y el átomo de carbono opta por compartir sus cuatro electrones externos con otros átomos mediante enlaces covalentes. Esa cuádruple posibilidad de enlace que presenta el átomo de carbono se denomina tetravalencia.

Enlaces
Los cuatro enlaces del carbono se orientan simétricamente en el espacio de modo que considerando su núcleo situado en el centro de un tetraedro, los enlaces están dirigidos a lo largo de las líneas que unen dicho punto con cada uno de sus vértices. La formación de enlaces covalentes puede explicarse, recurriendo al modelo atómico de la mecánica cuántica, como debida a la superposición de orbitales o nubes electrónicas correspondientes a dos átomos iguales o diferentes. Así, en la molécula de metano CH4 (combustible gaseoso que constituye el principal componente del gas natural), los dos electrones internos del átomo de C, en su movimiento en torno al núcleo, dan lugar a una nube esférica que no participa en los fenómenos de enlace; es unanube pasiva.Sin embargo, los cuatro electrones externos de dicho átomo se mueven en el espacio formando unanube activade cuatro lóbulos principales dirigidos hacia los vértices de un tetraedro y que pueden participar en la formación del enlace químico. Cuando las nubes electrónicas de los cuatro átomos de hidrógeno se acercan suficientemente al átomo de carbono, se superponen o solapan con los lóbulos componentes de su nube activa, dando lugar a esa situación favorable energéticamente que denominamos enlace.

Todos los enlaces C¾ H en el metano tienen la misma longitud 1,06 Å (1 Å = 10-10 m) y forman entre, sí ángulos iguales de 109º. Tal situación define la geometría tetraédrica característica de los enlaces del carbono. La propiedad que presentan los átomos de carbono de unirse de forma muy estable no sólo con otros átomos, sino también entre sí a través de enlaces C¾ C, abre una enorme cantidad de posibilidades en la formación de moléculas de las más diversas geometrías, en forma de cadenas lineales, cadenas cíclicas o incluso redes cúbicas. Éste es el secreto tanto de la diversidad de compuestos orgánicos como de su elevado número.

El carbono frente al silicio
Cabe preguntarse si la situación del carbono es singular o si por el contrario algún otro elemento participa de sus mismas propiedades. Observando el sistema periódico se advierte que el silicio está situado en el mismo grupo justo debajo del carbono y con idéntica configuración electrónica externa. ¿Por qué razón la vida se ha desarrollado sobre los compuestos del carbono y no sobre los del silicio? ¿Por qué los derivados del silicio son tan poco numerosos frente a los del carbono? La existencia en el silicio de ocho electrones internos adicionales respecto del carbono hace que los electrones externos o de valencia responsables del enlace químico estén más alejados del núcleo y, por tanto, atraídos por él más débilmente. Ello se traduce en que la fuerza de los enlaces del silicio es comparativamente menor; particularmente lo es el enlace Si-Si (cuya energía de enlace es aproximadamente la mitad de la del enlace C¾ C), lo que le convierte en más reactivo, es decir, menos estable químicamente.

No obstante, el silicio cristaliza formando una red tridimensional semejante a la del diamante, y sus derivados constituyen el 87 % de la composición de la corteza terrestre. Su combinación con el oxígeno origina la sílice o cuarzo (SiO2). El carácter francamente polar de esta unión da lugar a estructuras reticulares o redes cristalinas que por sus propiedades se parecen enormemente a las de los sólidos iónicos.

HIBRIDACIÓN DE ORBITALES
La geometría de las moléculas en general y la de los compuestos del carbono en particular, puede explicarse recurriendo a la idea de hibridación de orbitales. El análisis de tres átomos típicos, el berilio (Be), el boro (B) y el carbono (C) permite ilustrar este fenómeno mecanocuántico. El berilio tiene como configuración electrónica 1s2 2s2; a pesar de que todos sus orbitales están completos se combina dando lugar a moléculas lineales con dos enlaces.

La explicación de este hecho experimental es la siguiente: cuando el átomo de Be se excita, un electrón 2s es promovido al orbital 2px y la configuración electrónica[image: image126.png]del berilio excitado, Be, se convierte en 15°2'2pl,. Los dos electrones




desapareados 2s y 2px pueden dar lugar a sendos enlaces, que por sus características deberían ser de diferente intensidad. La observación experimental demuestra, sin embargo, que ambos enlaces son equivalentes y la teoría cuántica del enlace químico explica este hecho recurriendo a la idea de hibridación. Cuando el berilio se excita, se produce una combinación entre los orbitales 2s y 2px que da lugar a sendosorbitales híbridos sp equivalentes.

[image: image127.png]En el 4tomo de boro, de configuracion electronica 1s22s22pl,, sucede algo similar




[image: image128.png]y el boro excitado, B*, alcanza la configuracion 1s°2s' 20,2, por la promocidn de un




un electrón 2s a un orbital 2p. Los orbitales correspondientes a los tres electrones desapareados se hibridan dando lugar a tres orbitales equivalentessp2 que determinan la geometría trigonal plana de sus enlaces.

El átomo de carbono, con configuración electrónica 1s2 2s2 2p2 en el estado

[image: image129.png]fundamental, se convierte, por efecto de la excitacién, en 1528 20,20, 20, con cuatro



electrones desapareados, cuyos orbitales respectivos se hibridan para dar lugar a otros tantos orbitales equivalentessp3 cuyos lóbulos se orientan tetraédricamente. Los lóbulos principales de los orbitales que resultan de la hibridación se denominan, con frecuencia, nubes activas porque son ellas las que participan en la formación del enlace.

HIDROCARBUROS. ASPECTOS ESTRUCTURALES

La geometría de sus moléculas
Los hidrocarburosson los derivados del carbono más sencillos. Resultan de la unión únicamente de átomos de carbono con átomos de hidrógeno y de átomos de carbono entre sí formando cadenas que pueden ser abiertas o cerradas y cuyos «eslabones» pueden estar unidos por enlaces simples o por enlaces múltiples. Aquellos hidrocarburos que presentan únicamente enlaces simples reciben el nombre dehidrocarburos saturados (alcanos).

El representante más sencillo de los hidrocarburos saturados es el metano CH4; no obstante, el etano C2H6 da una mejor idea de las características de este tipo de hidrocarburos. La molécula de etano está compuesta por dos átomos de carbono y seis átomos de hidrógeno que se unen entre sí mediante enlaces covalentes sencillos. Desde un punto de vista puramente geométrico se puede representar la molécula de etano mediante dos tetraedros contiguos y opuestos por uno de sus vértices, en donde los dos átomos de carbono ocupan los centros de los respectivos tetraedros, y los de hidrógeno los vértices libres. Todos los enlaces C¾ H tienen la misma longitud igual a 1,06 Å, mientras que el enlace C¾ C, de características electrónicas diferentes, presenta un valor superior e igual a 1,54 Å. El resto de los compuestos de esta serie de hidrocarburos de cadena abierta puede obtenerse intercalando en el etano sucesivamente grupos ¾ CH2¾.

Las cadenas de los hidrocarburos saturados pueden también cerrarse formando estructuras cíclicas. El ciclohexano es un ejemplo. Los enlaces C¾ C forman una estructura hexagonal, no plana. Pueden presentarse dos posibles disposiciones geométricas de sus átomos en el espacio respetando la geometría tetraédrica de los enlaces del carbono: una en forma de silla y otra en forma de barco. En cada uno de los vértices, los enlaces correspondientes se dirigen hacia los vértices de un tetraedro imaginario, es decir, formando ángulos de 109º aproximadamente. Si la estructura molecular fuera plana[image: image130.png]como en un hexagono, los angulos CCC serian iguales a



120º, lo que no es compatible con la geometría tetraédrica de los enlaces del carbono en los hidrocarburos saturados. Dicha geometría explica entonces la conformación de la molécula.

Los hidrocarburos no saturadosse caracterizan, desde el punto de vista de su estructura molecular, por la presencia de enlaces dobles (alquenos) o triples (alquinos). La molécula de eteno o etileno está formada por dos átomos de carbono unidos por un enlace doble; mediante sus otros dos enlaces restantes cada átomo de carbono se une a otros tantos átomos de hidrógeno. La existencia de un doble enlace modifica considerablemente la geometría de la molécula de [image: image131.png]oteno respecto de |a de etano, ahora los angulos HCH y
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estructura plana. Además la longitud de enlace C¾ C se acorta pasando de los 1,54 Å en el etano a 1,34 Å en el eteno, indicando con ello que la unión es más fuerte. A diferencia de lo que sucede con un enlace sencillo, un enlace múltiple impide la rotación de la molécula en torno a él y le confiere, por tanto, una cierta rigidez.

Enlacess y enlaces p
A la vista de la forma en la que los enlaces se representan en las fórmulas químicas puede pensarse que los diferentes enlaces de una unión múltiple entre dos átomos de carbono son equivalentes. Sin embargo, tanto la observación experimental como los resultados de la teoría del enlace químico indican que ello no es así; los dos enlaces de una unión doble no tienen la misma fuerza, uno se asemeja al de la unión simple carbono-carbono y recibe el nombre deenlaces; el otro es más frágil y se denominaenlacep. Esta situación puede explicarse de forma cualitativa recurriendo a la imagen de las nubes activas; a diferencia de lo que sucede en el etano, en el eteno pueden distinguirse para cada átomo de carbono dos tipos de nubes activas, una con tres lóbulos principales se encuentra en el plano de la molécula, la otra con dos se halla en un plano perpendicular. El solapamiento frontal de las primeras da lugar a enlacess con los átomos de H y entre los átomos de C; el solapamiento lateral de las segundas produce el enlacep más débil.

Una situación de enlace peculiar es la que presenta el benceno, un hidrocarburo cíclico y no saturado de singular importancia en la química orgánica. Aunque como el ciclohexano el benceno posee un «esqueleto» de átomos de carbono formado por seis unidades, presenta una diferencia importante, la presencia de dobles enlaces, tantos como le permite la tetravalencia del carbono. De acuerdo con ella, cualquiera de las siguientes estructuras, por ejemplo, se ajustaría correctamente a su fórmula molecular C6H6:
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Empleando un esquema de planos perpendiculares para distinguir entre los enlacess y los enlacesp ambas estructuras se podrían representar como en la figura adjunta. Las nubes electrónicas activas, cuyo solapamiento frontal genera los enlacess, están todas en un mismo plano, lo que da lugar a una estructura plana formando un hexágono regular. Las nubes electrónicas cuyo solapamiento lateral produce los enlacesp se encuentran en un plano perpendicular al de la molécula.

Aun cuando las estructuras de partida parecen distinguir entre los enlaces dobles y los sencillos en la molécula de benceno, observaciones experimentales han puesto de manifiesto que la longitud de los diferentes enlaces C¾ C es idéntica e igual a 1,39 Å, es decir, intermedia entre la de un enlace sencillo (1,54 Å) y uno doble (1,34 Å). Estudios teóricos refuerzan la idea de que en el benceno se produce un soIapamiento lateral generalizado de las nubes situadas en planos perpendiculares al de la molécula, lo que se traduce en sendos anillos superior e inferior. Eso significa que los electrones que participan en los enlacesp están deslocalizados, es decir, no pueden ser asignados a ningún par de átomos en concreto. Esta deslocalización da lugar a una importante disminución en la energía potencial de la molécula, lo que explica la considerable estabilidad química de este compuesto orgánico y de sus análogos.

GRUPOS FUNCIONALES ASPECTOS
Los hidrocarburos presentan propiedades físicas y químicas que se derivan de su estructura. Así, los hidrocarburos saturados, debido a la ausencia de dobles enlaces, se caracterizan por su escasa reactividad. En condiciones ambientales los cuatro primeros miembros de la serie son gases incoloros, pero a medida que aumenta el número de grupos CH2 adicionales los hidrocarburos aumentan su punto de fusión, lo que les hace ser líquidos y sólidos en esas mismas condiciones. La gasolina, por ejemplo, contiene, entre otros componentes, una mezcla de hidrocarburos líquidos, y la parafina (en latínparum =poca, affinis =afinidad, es decir, poca capacidad de reacción química) es, en esencia, una mezcla de hidrocarburos sólidos a temperatura ambiente.

Sin embargo, junto con los enlaces C¾ C y C¾ H de los hidrocarburos saturados, que se caracterizan por su estabilidad, otros diferentes grupos atómicos pueden estar presentes en las cadenas hidrocarbonadas, dando lugar a distintos tipos de moléculas orgánicas. Estos grupos atómicos que incrementan y modifican, de acuerdo con su composición, la capacidad de reacción de los hidrocarburos se denominangrupos funcionales.En ellos figuran elementos tales como el oxígeno, el nitrógeno o el azufre, que hacen de los grupos funcionales auténticos centros reactivos de la molécula. Los principales grupos funcionales son los siguientes.

Grupo hidroxilo (- OH)
Es característico de losalcoholes,compuestos constituidos por la unión de dicho grupo a un hidrocarburo. El carácter polar del enlace O¾ H les confiere sus propiedades químicas características, algunas de las cuales son parecidas a las de la molécula de agua. Al igual que ésta, pueden ceder o aceptar iones H+ y actuar, por tanto, como ácido o como base. El alcohol puede neutralizar a un ácido de forma parecida a como lo hace una base inorgánico.
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Su presencia en una cadena hidrocarbonada (R) puede dar lugar a dos tipos diferentes de sustancias orgánicas: losaldehídos y lascetonas.En los aldehídos el grupo CO, estando unido por un lado a un carbono terminal de una cadena hidrocarbonada y por otro a un átomo de hidrógeno, ocupa una posición extrema en la cadena. En las cetonas, por el contrario, el grupo carbonilo se une a dos cadenas bidrocarbonadas, ocupando por tanto una situación intermedia. El enlace C = O del grupo carbonilo está fuertemente polarizado, pues el oxígeno atrae la carga compartida hacia sí más que el carbono. Dicha polarización es responsable de la actividad química de este grupo, que se hace más destacada en los aldehídos debido a la posición extrema, y por tanto más accesible, que ocupa dicho grupo en la cadena hidrocarbonada. Tanto los aldehídos como las cetonas se pueden obtener mediante la oxidación suave de alcoholes. Inversamente, la hidrogenación del grupo carbonilo reproduce el grupo alcohólico.
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Es el grupo funcional característico de losácidos orgánicos.En ellos el enlace O¾ H está polarizado, pero ahora más intensamente que en el grupo hidroxilo, [image: image137.png]debido a que a proximidad del grupo C =0 contribuye a




desplazamiento del par de electrones del enlace O¾ H hacia el átomo de oxígeno. Por tal motivo, el átomo de hidrógeno se desprende del grupo carboxilo, en forma de ion H+, con una mayor facilidad, comportándose como un ácido. Un ácido orgánico puede obtenerse por oxidación de los alcoholes según la reacción:
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etanol

CH3CH2OH
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ácido etanoico o acético

CH3COOH

Los ácidos orgánicos reaccionan con los alcoholes de una forma semejante a como lo hacen los ácidos inorgánicos con las bases en las reacciones de neutralización. En este caso la reacción se denominaesterificación, yel producto análogo a la sal inorgánico recibe el nombre genérico deéster: 

CH3COOH + CH3CH2OH --( H2O + CH3 - COOC2H5
ácido acético etanol acetato de etilo

Los ácidos orgánicos son, en general, ácidos débiles.
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Puede considerarse como un grupo derivado del amoníaco (NH3) y es el grupo funcional característico de una familia de compuestos orgánicos llamadosaminas. Al igual que el amoníaco, el grupo amino tiene un carácter básico, de modo que aceptan con facilidad iones H+:
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metil amina

CH3NH2
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ion metilamonio
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APLICACIÓN: DETERMINACIÓN DE LA FÓRMULA EMPÍRICA DE UN ALCOHOL
Se desea determinar la fórmula empírica de un alcohol, para lo cual se queman 92,0 gramos del alcohol problema y se obtienen como productos de la reacción de combustión 176,0 g de dióxido de carbono y 108,0 g de agua. a) Identificar el alcohol de que se trata. b) Escribir la reacción de combustión ajustada.

Un alcohol está constituido por átomos de H, C y O de modo que el cálculo de la proporción en la que tales átomos intervienen permitirá determinar los subíndices característicos de la fórmula empírica. En lo que sigue se procederá a calcular el número de moles de cada elemento cuya proporción equivale a la del número de átomos correspondientes.
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pues M(CO2) = M(C) + 2M(O) = 1,02 + 2 · 16,0 = 44,0 g/mol
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pues M(H2O) = 2M(H) + M(O) = 2 · 1,0 + 16,0 = 18,0 g/mol

Como el CO2 y el H2O son los dos únicos productos de la combustión, todo el C y el H de tales productos procederá del alcohol de modo que los 92,0 g de alcohol contendrán 4,0 moles de átomos de carbono y 12,0 moles de átomos de hidrógeno, o lo que es lo mismo, 4,0 · 12,0 = 48,0 gramos de carbono y

12,0 · 1,0 = 12,0 gramos de hidrógeno, siendo los 32,0 gramos restantes de [image: image146.png]oxigeno (12,0 +48,0+32 =92 D), que equivalen a % 20 moles de tomos




de este elemento.

La proporción en número de moles es por tanto:

4 de C : 12 de H : 2 de O

proporción que, según el concepto de mol, equivale a la del número de átomos correspondientes y que se traduce en una fórmula química del tipo C4H12O2, es decir, C2H6O. Se trata, por tanto, del alcohol etílico o etanol, cuya fórmula semidesarrollada es CH3-CH2OH.

La reacción de combustión ajustada de este alcohol vendrá dada por la ecuación:

C2H6O + 3O2 2CO2 + 3H2O

Los 92,0 g de alcohol se completan hasta los 176,0 + 108,0 = 284,0 g de productos con el oxígeno atmosférico, que aparece como reactivo en el primer miembro de la ecuación química.

ISOMERÍA
El término isomeríaprocede del griego (isos= igual; meros =parte) y se refiere a la propiedad que presentan algunos compuestos, particularmente los orgánicos, de poseer la misma fórmula molecular, pero características diferentes. Los compuestos isómeros poseen la misma composición en lo que se refiere al tipo de elementos y a su proporción; dicho de otro modo, tienen los mismos átomos componentes y en igual número, pero organizados de diferente manera; son por tanto compuestos distintos.

Isomerías planas
El butano, por ejemplo, es un hidrocarburo saturado cuya fórmula empírica o molecular es C4H10. Pero a esa misma fórmula empírica se ajustan dos compuestos diferentes que pueden distinguirse, desde el punto de vista de la organización de sus átomos, escribiendo su fórmula desarrollada o incluso semidesarrollada:
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n-butano
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isobutano

Para diferenciarlos se utilizan los nombres de n-butano (butano normal) e isobutano (isómero del butano). Este tipo de isomería, que afecta a la disposición de los diferentes eslabones de la cadena hidrocarbonada, recibe el nombre deisomería de cadena. 

Otro tipo de isomería denominadaisomería de posición,es la que presentan los compuestos que teniendo la misma fórmula molecular e idéntica función química (alcohol, ácido, aldehído, etc.), se diferencian en la posición que el grupo funcional correspondiente ocupa en la molécula. Así, por ejemplo, el grupo alcohol - OH en el propanol puede situarse unido, bien a un átomo de carbono extremo, o bien al átomo de carbono central. En ambos casos la fórmula molecular es C3H8O, pero se trata de dos compuestos diferentes:
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n-propanol
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iso-propanol

Un tercer tipo de isomería fácil de reconocer es la que afecta a la función (isomería de función).La presentan los compuestos con igual fórmula molecular, pero diferente función química. Tal es el caso, por ejemplo, de los aldehídos y las cetonas y, particularmente, del propanol frente a la propanona:
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propanol propanona

(C3H6O) (C3H6O)

Estereoisomerías
Cualquiera de las isomerías anteriormente consideradas constituye una isomería plana. Se les otorga este nombre porque son tan fáciles de reconocer que basta disponer de la fórmula plana de los compuestos para averiguar si son o no isómeros. No obstante, la naturaleza presenta otros tipos de isómeros más difíciles de identificar; para conseguirlo es preciso efectuar una representación de la molécula en el espacio y analizar la orientación relativa de sus átomos o grupos de átomos; por tal motivo este tipo de isomería recibe el nombre deisomería del espacioo estereoisomería.La forma más simple de estereoisomería es la llamadaisomería geométricao isomería cis-trans.
Este tipo de isomería se presenta asociada a rotación impedida de la molécula sobre un enlace carbono-carbono. Tal es el caso de aquellos hidrocarburos no saturados en los que la presencia de un doble enlace elimina la posibilidad de rotación en torno a él. En la figura adjunta se representa un esquema genérico de isómeros cis-trans;a y b representan dos átomos o grupos de átomos diferentes.

El plano vertical que contiene al doble enlace divide en dos (1 y 2) al plano de la molécula. En el primer caso (isómero-cis) los gruposa se hallan situados al mismo lado (2) del doble enlace, mientras que en el segundo (isómero-trans) los grupos iguales entre sí se hallan situados a uno y otro lado del plano definido por el doble enlace. Ambos compuestos, cualesquiera que seana y b, aun teniendo la misma composición química, difieren en sus propiedades; son por tanto isómeros (estereoisómeros).
El tipo de isomería más especial es la llamadaisomería óptica.Los isómeros ópticos poseen las mismas propiedades químicas y físicas salvo en lo que respecta a su comportamiento frente a la luz, de ahí su nombre. La isomería óptica tiene su origen en una orientación espacial diferente de los átomos o grupos de átomos que constituyen los isómeros. Se trata, por tanto, de una estereoisomería. Se presenta cuando en la molécula existe un átomo decarbono asimétrico,es decir, un átomo cuyos cuatro enlaces se unen a átomos o grupos atómicos diferentes. En tal caso son posibles dos distribuciones de los diferentes átomos en torno al carbono asimétrico, que guardan entre sí la misma relación que un objeto y su imagen en el espejo, o lo que es lo mismo, que la mano izquierda respecto de la mano derecha. Ambas conformaciones moleculares son simétricas pero no idénticas, esto es, no superponibles, del mismo modo que tampoco lo son las dos manos de una misma persona.

LA IMPORTANCIA DE LA QUÍMICA
A pesar de su aparición tardía en la historia de la química, la química de los compuestos del carbono es en la actualidad la rama de las ciencias químicas que crece con mayor rapidez. La variedad de productos derivados del carbono puede resultar prácticamente ilimitada debido a las propiedades singulares de dicho átomo y, por tanto, constituye una fuente potencial de nuevos materiales con propiedades especiales, de medicamentos y productos sanitarios, de colorantes, de combustibles, etc. Algunos de estos ejemplos son considerados a continuación.

La materia viviente es, en parte, materia constituida por derivados del carbono. Las transformaciones que sufren los seres vivos, y que observamos a simple vista, se corresponden, desde un punto de vista submicroscópico o molecular, con cambios o reacciones químicas de las sustancias biológicas. Azúcares, grasas, proteínas, hormonas, ácidos nucleicos, son algunos ejemplos de sustancias, todas ellas compuestos del carbono, de cuya síntesis y degradación en el interior de los organismos vivos se ocupa la bioquímica.

Medicamentos
El mundo de los medicamentos ha constituido en el pasado y constituye en la actualidad una parte importante de la investigación y el desarrollo de productos derivados del carbono. Su importancia en orden a mejorar la esperanza de vida de los seres humanos y sus condiciones sanitarias hace de este área del conocimiento científico una herramienta imprescindible para la medicina. Pero, ¿por qué los medicamentos son, por lo general, compuestos orgánicos? ¿Cuál es el origen de este hecho?

Los fármacos actúan en el organismo a nivel molecular y es precisamente el acoplamiento entre la molécula del fármaco y el receptor biológico, es decir, el sitio de la célula o del microorganismo sobre el cual aquél actúa, el último responsable de su acción curativa. Pero para que ese acoplamiento sea posible ambos agentes, fármaco y receptor, tienen que presentar una cierta complementariedad tal y como sucede con una cerradura y su correspondiente llave. Los receptores biológicos suelen ser moléculas de gran tamaño y por este motivo son las cadenas carbonadas de los compuestos orgánicos las que pueden poseer una estructura geométrica que mejor se adapte a la porción clave del receptor; tal hecho, junto con la presencia de grupos funcionales con acciones químicas definidas, son responsables de la abundancia de sustancias orgánicas entre los productos farmacéuticos.

Polímeros orgánicos
Los polímeros orgánicos son compuestos formados por la unión de dos o más unidades moleculares carbonadas idénticas que reciben el nombre demonómeros.La unión de dos monómeros da lugar a undímero, la de tres a untrímero, etc.

Los polímeros pueden llegar a contener cientos o incluso miles de monómeros, constituyendo moléculas gigantes omacromoléculas.
Existen en la naturaleza diferentes sustancias que desde un punto de vista molecular son polímeros, tales como el caucho o las proteínas; pero en el terreno de las aplicaciones los más importantes son los polímeros artificiales. Su síntesis en los laboratorios de química orgánica ha dado lugar a la producción de diferentes generaciones de nuevos materiales que conocemos bajo el nombre genérico deplásticos. La sustitución de átomos de hidrógeno de su cadena hidrocarbonada por otros átomos o grupos atómicos ha diversificado las propiedades de los plásticos; la investigación en el terreno de los polímeros artificiales ha dado como resultado su amplia implantación en nuestra sociedad, sustituyendo a materiales tradicionales en una amplia gama que va desde las fibras textiles a los sólidos resistentes.

MATERIALES, REACTIVOS Y EQUIPOS

	Ninguno
	


METODOLOGIA
Considerando lo estudiado anteriormente nombre los siguientes compuestos.
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ALCOHOLES
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ALDEHIDOS
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CETONAS
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ACIDOS ORGANICOS

[image: image243.wmf]
[image: image244.wmf]
[image: image245.wmf]
[image: image246.wmf]
[image: image247.wmf]
ESTERES
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RESULTADOS

Escriba el nombre de cada compuesto a lado de su estructura mostrada en la metodología.

CUESTIONARIO

1. Se pueden escribir cinco estructuras distintas que corresponden a la fórmula molecular C6H14, formular las estructuras de los cinco compuestos y nombrarlos de acuerdo con las normas de la IUPAC

2. ¿Cuál es el grupo funcional de un alcohol?.
3.  Los aldehídos se caracterizan por tener:

a) Un grupo carboxilo.

b) Un grupo carbonilo unido a dos radicales alquilo.

c) Un grupo carbonilo unido a un grupo hidroxilo.

d) Un grupo carbonilo unido a un átomo de hidrógeno.

4. El grupo funcional CO-OH se denomina:

a) Carbonilo.

b) Aldehído.

c) Carboxilo.

d) Ninguno de ellos.

5. ¿Cuál es el grupo funcional de una cetona?.
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