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PROLOGO.

El presente libro trata de guiar al estudiante un poquito més hacia
el conocimiento de la qufmica, eslabonando los conocimientos ad-
quiridos durante el primer semestre con los que contiene el presente.

El nivel de este libro se adecia a estudiantes de cursos preuniver-
sitarios, ya que su contenido es bisicamente los principios de los cursos
que posteriormente y dependiendo de los gustos del estudiante, debera
tomar en las aulas de una escuela con nivel licenciatura.-

Los temas tratados en este texto tienen su punto de partida en el
conocimiento de la nomenclatura quimica, que seré el lenguaje univer-
sal que cualquier estudiante de quimica deberd manejar perfectamente
porque de lo contrario, serfa casi como intentar leer un libro escrito en
cualquier idioma extranjero, sin tener los conocimientos de las reglas
gramaticales para dicha lengua. Posteriormente avanzan por el camiro
del saber escribir correctamente una ecuacién qufmica que viene siendo
algo asf como empezar a descifrar los jeroglificos que encontramos en
unas ruinas recien descubiertas; que nos relatan lo que ocurri6 en otros
tiempos a través de sus escritos en paredes, etc. y nosotros con escribir
correctamente una ecuacién quimica nos podremos dar perfecta cuenta
de lo que realmente ocurre en la naturaleza de las sustancias cuando se
realiza una reaccién quimica.

En su parte final (iltimos tres capftulos), el alumno se encontrara
con el estudio de la estequiometria, que no es otra cosa que la correcta
expresién en nimeros tangibles de las medidas de las masas de los

diferentes compuestos, que nos ayudard a conocer un poco més de esta
ciencia.




Por dltimo y para recalcar lo del parrafo anterior concluiremos con
la frase de Lord Kelvin que se aplica correctamente a la estequiometria:
"Cuando se puede medir aquello de lo que se habla y expresarlo en
nimeros, entonces, se sabe algo de ello".

Q.B.P. FILIBERTO DE LA GARZA O.

UNIDAD L

NOMENCLATURA L.

El desarrollo de la quimica como ciencia hizo necesario el darle a
cada elemento un nombre y representarlo en forma abreviada que
responda a su comportamiento molecular. De esta manera la repre-
sentacion de las reacciones quimicas dard una idea inmediata de la
naturaleza intima de las transformaciones que ocurren durante una
reaccion.

A través de la historia se ha ido desarrollando (desde los alquimis-
tas que ya empleaban algunos simbolos para representar a los elemgntos
conocidos en aquel entonces) lo que actualmente conocemos coMggl
nombre de nomenclatura, que no es otra cosa que una manera or-
ganizada y sistemética de nombrar a los diferentes 4tomos o grupos de
atomos para que pueda ser utilizado como un lenguaje universal para
los quimicos.




OBJETIVOS.

Al terminar esta unidad, el alumno deber4 ser capaz de :

1.- Definir el concepto de nomenclatura.
2.- Definir asi como diferenciar entre si los siguientes términos:

a) Ion

b) Ion monoatémico.
¢) Ion poliatémico.
d) Anién.

e) Cation.

y/3.- Aplicar las reglas de nomenclatura para asignar carga a los
diferentes términos expuestos en el objetivo anterior.

4.- Definir los siguientes conceptos:

a) Compuestos binarios.

b

b) Compuestos ternarios.
e
_¢) Compuestos poliatémicos.

5.- Clasificar, de una serie de férmulas dadas, a qué tipo de
compuestos pertenecen de acuerdo con el objetivo anterior.

6.- Definir asf como diferenciar entre si los conceptos de
nomenclatura trivial y nomenclatura sistematica.

7.- Definir los siguientes términos:
a) Acidos.
b) Bases.

c) Sales.

8.- Diferenciar de una lista dada de férmulas, a qué tipo de
compuestos pertenecen: acidos, bases o sales.

9.- Diferenciar, asi como citar ejemplos de:

a) Acidos binarios.
b) Acidos ternarios.
10.- Definir y citar ejemplos de:
a) Hidracidos.
b) Hidracidos binarios.
¢) Acidos oxigenados.
d) Acidos ternarios no oxigenados.

11.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nombrar a los com-
puestos bdsicos.

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE.

Para poder cumplir con los objetivos anteriormente marcados,
deberds leer integramente el capitulo I del texto.

Serd imposible iniciarte en las reglas de nomenclatura de quimica
$1 no practicas los ejercicios que aparecen en el transcurso del capitulo;
de igual manera deberas practicar los ejemplos que tu macstro exponga.

Es importante que el alumno comprenda que la Gnica manera de
entender la nomenclatura serd: tener las bases tedricas necesarias y
practicar la-mayor cantidad de veces que sea posible; de lo contrario el
esfuerzo que realices no tendré ningin fruto.




Si surgen dudas, pregunta a tu maestro; pero no te quedes con ellas
De igual manera, comenta y discute con tus compaiieros el contenido
de la unidad para que refuerces tus conocimientos.

AUTOEVALUACION.

La autoevaluacién consistird en entregar correctamente contest-

ados los ejercicios que aparecen al final del capitulo a tu maestro, un

dia antes del examen.

CAPITULO L

NOMENCLATURA L

1-1 INTRODUCCION.

Para facilitar la comunicacién entre los quimicos, es indispensable
nombrar a un mismo compuesto con el mismo nombre; de otro modo la
confusion seria grande. Asi, es necesario establecer un sistema uniforme
y bien definido para nombrar las sustancias quimicas.

Antiguamente se nombraban las sustancias de acuerdo con sus
propiedades caracteristicas, pero éstos nombres no proporcionaban
informacién acerca de su composicion. Fue hasta el siglo XVIII cuando
se empezaron a realizar intentos por sistematizar la nomenclatura.

En el Siglo XX, los qufmicos que ya se comunicaban con més
facilidad, formaron la Unién Internacional de Quimica con cientificos
de todo el mundo y desde 1921 hasta la fecha se ha trabajado para
establecer, mejorar y completar las reglas internacionales de la Union
Internacional de Quimica Puray Aplicada (L.U.PA.C).




1-2 DEFINICION DEL CONCEPTO DE NOMENCLATURA.

/ Nomenclatura es un sistema 6til que permite tener un lenguaje

%omin entre los qufmicos7 Este lenguaje es explicito, pues es facil
escribir una férmula conodiendo el nombre del compuesto o dar un
nombre a un compuesto cuando se conoce la férmula.

Labase de lanomenclatura reside en los nombres de los elementos
que forman parte de los compuestos. '

La expresi6n gréfica de un compuesto es una f6rmula, la cual esté
en funcién de los simbolos de los elementos que lo constituyen. -

Como ya se habfa definido, los elementos son sustancias puras que
no pueden ser descompuestas quimicamente en otra u otras més senci-
llas y el simbolo de un elemento es la letra o grupo de dos letras que lo
representa.

1-3 DEFINICION DE ION, ANION Y CATION.

Existen iones monoatémicos y poliatémicos. Un ion mgnoatémico
es un 4tomo que-ha perdido.o ganado-une o varios electrones. Los iones.
peliatémicos_son grupos-de elementos que-en-eonjunto han cedido o

Un cati6én es un ion-que-pesee-carga eléctrica positiva porque ek

4tomo del cual procede perdié uno o varios electrones.

Un ani6én es un-ien-con-carga eléctrica negativa porque el 4tomo
ke 5 o h o et
que le di6 origen gané uno o varios electrones.

A 5
ot .

~

L/}S:Escnbe el simbolo del elemento.

/

22 En la parte superior derecha se coloca el signo que le co-
rresponde .segin su carga, o sea, a los cationes +, a los
aniones -.

Si la carga del ion es mayor que uno (1), se escribe el nimero de
electrones perdidos o ganados antes del signo.

Los iones poliatébmicos se escriben:

12. Los elementos en el orden convencional.

22, Abajo y ala derecha de cada elemento se escribe el subindice
cuando sea mayor de uno (1).

3°. Arriba y a la derecha de la férmula del grupo, el signo de la
cgrﬁa eléctrica antecedida por el valor numérico de ésta, si
dicho valor es mayor que uno (1).

7
f‘.

14 LISTA DE L@S PRINCIPALES CATIONES.

ion hidrégeno (protéon).

» ion hidronio (oxonio).

ion amonio.

+ ton fosfonio.

ion sodio.

ion litio.




ion potasio. As3+M@n@xﬂo \1 (0 ion arsénico (I1I) (arsenoso).

ion plata. $b> Mo nocrtomt 8 jon Antimonio (II1).

7ion cobre (cuproso). Ni® M, otons ¢o ion niquel (I1T).

cnﬁomf s o ion mercurio (mercuroso). Co>t\ ovoo\ amicaion cobalto (I11).

crioricojon célcio. Mn3\jﬂ roactopn ico ion manganeso (II1).

[ . . .
@g o i¢don magnesio. Cr?ﬁ o nael avny co ion cromo (I11).
\OOTOYN

©NGa +1'< cion plomo (IT) sn* T, nocrt o i 00 ion estaiio (IV) (esténico).

“M1% jon mercurio (IT) (merctirico). As® +Hovx so-korAiCtjon arsénico (V) (arsénico).

<9 jon fierro (IT) (ferroso). Sb’ +‘r{'c,_,,\ opaico ion antimonio (V).

ion cadmio.
“oert a1 jon cobre (I1) (Clprico).
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1-5 LISTA DE LOS PRINCIPALES ANIONES. /
1ion niquel (II).

o L€ @ jon hidruro.

oncetomiV jon estafio (IT) (estafioso). F* " ofoatonnico jon floururo.

otootaral C<ion cloruro.

Co>* Mmm,f‘mﬁ \ic »ion cobalto (II). cr

Mn?* 2o <9 jon manganeso (II). Br’ Ht‘\wOo‘b""\f\ffomn bromuro.

Bal* ongaicn! “ion bario. | }‘\ one atomiion yoduro

grot MQ’\OC“~"”‘"‘""" Yon estroncio. N M sl dein | ajon nitruro.
M(‘Y‘,iq c I;(f?l" i A ooy

= N\ ( . . . . .
AP ion aluminio. OH™ W\ &\ ovai caion hidroxilo o hidréxido.
@YY '
MO\\GQ* ormee

Fe3+ ion hierro (III) (férrico). 02" 'Y\ | o oot €oion peréxido.

1 A . 3- Lo =L
Bi®t Moﬂ@m"‘ Semcdon bismuto (IIT). . 03" Fol! qror

Loion oz6nido.




s HO,«OGK- afaic o ion sulfuro.
$2% 1Qlia! omicdon disulfuro.

CN° onoattomicd jon cianuro.
C2x oliatamica ion acetiluro.
N3~ 5 hadarei€ © ,'ion azida.
NH2 | slialenaico  ion amida.
NO2 .l afaprasco iOnnitrito
NO3 '@lizfomico jon nitrato.
PO3> oliademica jon fosfito.
PO ' © g tdmiss ion fosfato.
AsO3> ‘ol afawmicoion arsenito.
A5043' sltatemico ion arseniato.
SO3% i atereico ion sulfito.
S04% \oliatoraico ion sulfato.
$203% oliatomi co jon tiosulfato.
CrO4r ' o liatori<e jon cromato.
Cr207* o ;aforai€ © jon dicromato.
c10* ‘Gliatomi ¢ ion clorato.
ClO4™ | ;{1 alowco ion perclorato.

ClO2" |, [:alom: coion clorito.

CIO™ /i ato i ¢ o ion hipoclorito.

104 Po\\a* oye\c®  jon peryodato.
MnOs ‘e\1@79 " Hon permanganato.

ion tiocianato.

CO32- I \ atownt €9 ion carbonato.

\

HCO3 '©'©'°™"  jon bicarbonato.

[Fe(CN)6]4'*f-i‘ o ‘ferrocianuro.

' 1-6 CLASIFICACION DE LOS COMPUESTOS QUIMICOS.

Las moléculas compuestas son las que se forman por la asociacién

de 4tomos de diferentes tipos en proporciones variables, sencillas y
enteras.

Para que se formen los compuestos es necesario que la suma de las
valencias de los elementos electropositivos sea igual a la suma de las

valencias de los elementos electronegativos para que la molécula sea
eléctricamente neutra.

Los.compuestos, de acuerdo _al nimero de elementos que los
componen, se dividen en: binarios, ternarios y poliatémicos.

Compuestos binarios. Formados por dos elementos y en cuya, _

formula se representa primero el elemento més electropositivo.
Ejemplo,

’@ KI, N3aCl, CaBr, MgCl

en el cual el sodio es el elemento electropositivo y el cloro es el
elemento electronegativo.




%mpuestos ternarios. Formados por tres elementos y en cuya
férmula se sigue la misma regla de los binarios. Representando primero
el elemento o grupo electropositivo y luego el elemento o grupo més
. electronegativo. Ejemplos:

RbBrO2, CaCos, NazSOs, Mg(POd4)2, NaClOs

NOTA: Se usa paréntesis cuando un grupo se repite dos o

mas veces.

Compuestos poliatémicos. Formados por més de tres elementos
que se escriben siguiendo las mismas reglas siempre que sea posible.
Ejemplos:

NaHSO4, K4Fe(CN)s, Li2HPO4

1-7 DIFEﬁENCIACION ENTRE NOMENCLATURA TRIVIAL Y
SISTEMATICA.

Se llama nomenclatura trivial a la usual que se-aprende con ]a

préictica y-no por sistema definido, puesto que no resulta de reglas
definidas.

Numerosos compuestos conocidos desde hace mucho tiempo,
tienen nombres usuales que no se ajustan a las reglas de nomenclatura
I.U.P.A.C. (International Union of Pure and Applied Chemistry).

Cuando es posible se utilizan juntos el nombre sistemético y el
trivial.

Actualmente, se hacen esfuerzos por abandonar la nomenclatura
usual y para uniformar el lenguaje quimico; sin embargo, las siguientes

férmulas se designan con nombres triviales aceptados por la .LU.PA.C.

EJERCICIO.

Clasifique los compuestos quimicos considerando el nimero de
elementos diferentes que le integran (binarios, ternario, poliatémicos).

1.-HCl 9.-HCIO4

2.-(NH4)2CO3 10.-KBr
3.-Na2C03 Jevnam©  11.-H2804

4.-NaHSOs Vshaton’ (7 12 .KMnO4
5.-NaCl

6.-NaNQO3

Y\ 0 13.Cal
14.-Al1Br3
7.-HNO3 15.-BaSO4

8.-K4Fe(CN)¢

H20 agua

NH3 amonfaco

PH3 fosfina.

1-8 DIFERENCIA ENTRE ACIDOS, BASES Y SALES.

Los 4cido tos-capaces de aumentar la concentracién

_de ion hxdromo (H3O ) al disolverse en agua.

HCl, H2804, HCIO3, H3PO3
Las bases son compuestos capaces de aumentar la concentracién

de iones hidréxido (OH") al disolverse en agua.
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NaOH, LiOH, Ca(OH)2, Al(OH)3

Las sales son compuestos que resultan de la reaccién entre un
4cido y una base.

NaCl, HBr, CaS, MgBnr2

M

EJERCICIO.

Diferenciar entre 4cido, base y sal.

1.- CaBr2 9.- BaCl2

2.- Ca(OH)2 10.- KOH
3.- H3POg4 | 11.- HNO3 #
4.- NaOH 12.- AgNO3
5.- AgCl 13.- BeSO4
6.- AI(OH)3 14.- HCIO4
7.- HCl - 15.- PbSO4

8.- H2SO4

1-9 DIFERENCIACION ENTRE ACIDOS BINARIOS Y
TERNARIOS.

-

Vﬂrécidos Las moléculas de estos compuestos contienen
hidré6geno como elemento electropositivo. Su
férmula general se escribe:

L’Acidos oxigenados.

HA + H20 A +H30"

Los hidracidos binarios se nombran de la siguiente manera,
primero se dice la palabra 4cido seguida de la rafz del nombre del
elemento electronegativo con la terminacién hidrico (nombre
especifico). Ejemplo:.

HCI 4cido clorhidrico

H2S 4cido sulfhidrico.

Estos nombres se dan a estos 4cidos cuando estin disueltos en
agua.

_ Si los compuestos son puros, no disociados, se aplican las reglas de
nomenclatura de las sales binarias. '

Son 4cidos ternarios formados por.
hidrégeno, oxigeno y otro elemento. Para escribir
su fé6rmula se indica primero el simbolo del
elemento asociado con el hidrégeno y finalmente
el oxigeno. Si existen varios 4tomos de algin con-
stituyente, se usan subfndices.

Para nombrar estos compuestos se dice primero el nombre
genérico del 4cido y después el nombre especifico que se forma a partir
de la rafz del nombre del elemento asociado al oxigeno termindndolo
con el sufijo "ico" u "oso" dependiendo del estado de oxidacion del
elemento central de la f6rmula.

Los prefijos hipo, per, orto, meta, tio, piro, etc. se usan cuando cl
elemento central posee varias valencias y dependiendo de la que en ese
compuesto esté utilizando. Ejemplos:




HNO2
HNO3
HCIO

HCIO4

acido nitroso
4cido nitrico
4cido hipocloroso

4cido perclérico.

)/Amdos ternarios no oxigenadosPara nombrarlos se aplican

reglas especificas. Ejemplo:

HCN
H2CS3

EJERCICIO.

acido cianhidrico

4cido tritiocarbdnico

M
T e ——

Diferenciar entre 4cidos binarios y ternarios.

Acido fluorhidrico
Acido perclérico
Acido bérico
Acido iodhidrico
Acido nitrico
Acido clorhidrico
Acido bromhidrico
Acido Sulfirico

Acido fosférico

HCIOs Qv

H3BO3
HI

'HNO3

HCI ET {
HBr = ¢

H2S04

H3PO4

1-10 REGLAS DE NOMENCLATURA PARA NOMBRAR
COMPUESTOS BASICOS.

Las bases con radical OH’, se caracterizan por tener un metal
asociado con un radical OH monovalente y electronegativo. Para

escribir la férmula se sigue la regla general. Si existen varios radicales

OH se es:cnben entre paréntesis y con un subindice se indica el nimero
de los mismos.

Los Lompuestos de este tipo reciben el nombre genérico de

hldréxldo y se mencnona como nombre espec1f1c0 el meml que | lo_

i forma 2

e T T ST TR

Ejem;;los:
@)H Hidré6xido de potasio; potasa.
Ca(OH)2 Billtexido de caltip
Ni(OH)2 hidréxido de niquel (II)
NaOH hidréxido de sodio
Al(OH)3 hidréxido de aluminio
NH4OH hidr6xido de amonio
Ba(OH)2 hidr6xido de bario

[LIOH hidréxido de litio
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Combina los diferentes aniones v\ cationes y'da nombre a 10s compuestos resultantes de las siguientes
cuatro tablas, las cuales deberés entregar al maestro como requisito para el examen.
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UNIDAD IL

NOMENCLATURA II.

Como el titulo de la unidad lo seiiala, ésta es una coutinuacion de

la unidad de nomenclatura I pero a diferencia de la anterior, la presente

unidad m4s que un documento diseiiado para obtener conocimientos a

partir de la teoria, representa por asf decirlo, un labotatorio para

; continuar con el estudio de 1a nomenclatura; ya que consideramos que
1t la Ginica manera de manejar correctamente la nomenclatura es a base
IR de practicar sus reglas, dando el nombre que le corresponde a cada
compuesto que pudieratener el alumno frente a si en un momento dado.

/

OBJETIVOS.

Al terminar esta unidad, el alumno debera ser capas de:

I.- Definir y explicar en qué consiste la rcaccion de
neutralizacion.

2.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nombrat a las sales.
3.- Definir y citar ejemplos de los-siguientes términos:

a) Sales binarias.
b) Sales ternarias.

c¢) Sales poliatémicas.
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d) Sales poliatémicas 4cidas.
e) Sales dobles.

f) Sales bésicas.

g) Sales hidratadas.

4.- Definir, as{ como diferenciar entre sf, los siguientes términos;

a) Oxidos.
b) Anhidridos.
¢) Per6xidos.

5.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nombrar a los 6xidos
anhfdridos y peréxidos.

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE.

Para cumplir con los objetivos anteriormente senalados, el alumnc

debera: ’,/

,,./

1.- Estudiar integramente el contenido del capitulo 2 deltexto.

2.- Practicar algunos ejemplos para nombrar algunos de los com
uestos que el texto seiiale inmediatamente después ds
aber estudiado las reglas de nomenclatura para el caso qut

se trate. Logrando con esto, irse familiarizando en I
nomenclatura de los diferentes compuestos quimicos.

3.- Cualquier duda que surja pregunta a tu maestro, pero no i
quedes con ella; asi como comentar con tus companeros (
practicar en equipo para comprender mejor el contenido de
capftulo.

¥
7

/
/ 4.- Aunque parezca que es mucha cantidad de ejercicios que
aparecen al fn_nja] el capitulo, contesta todos, ya que es en tu
propio beneficio. )

AUTOEVALUACION.

Al igual que en la unidad anterior, la autoevaluacién consistird en
resolver los ejercicios que aparecen al final del capitulo, los cuales
deberés entregar correctamente contestados a tu maestro y serdn el
requisito para tener derecho al examen de esta unidad.
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CAPITULOIL

NOMENCLATURA II.

2.1 REACCION DE NEUTRALIZACION.

“Arlareaccin entre-un-4cidoy una base s€ le llama reacciénde
eutra ilizacion. Los productos de esta reaccién son una sal y agua.

\SPongalﬁ’os por ejemplo la reaccién que se efectia entre soluciones
de Hél y N N}aOH y que se representa asf:

19z
H(aq)+ + Cl(aq)- + Na(aq)+ +OH(aq)— HZO"‘*' Cl(aq)- +Na(aq) +

~

Los iones sodio y cloro aparecen en ambos lados de la reacci6n,
dado que-las salés son compuestos i6nicos, éstos dos elementos per-
manecen en el mismo estado i6nico y la ecuacién i6nica neta de esta
reaccion serfa:

H(aq)+ + OH(aq)- —= H20
‘Estareaccién-es-un sistema-en-equilibrio. Efaguaesun-compuesto

gueposeepoca conductividad-eléctrica. lsa-constante-de-equilibrio de
Bste sistema se-expresa:

Ky ="[H"][OH]
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2-2 UTILIZAR LAS REGLAS DE NOMENCLATURA PAR/ \CCC( cloruro férrico
NOMBRAR SALES. Y = 8

Cul , - Yoduro de cobre.

Existen salés binarias, ternarias y poliatémicas. Sales ternarias. Estassales resultan'dela-reaccién-entre-unasbasey
' ~un 4cido para formar un coimpuesto-de tres elementes
»Sales binarias. m§;§§gltan de. la reaccién.de un.dcido diferentes yen'nimero variable.
binario cOn una.base-que.contenga un-solo-4tomo-como ; =
porci6n electropositiva. Para representar Su-férmula-se-escribe-primero-el-elemento o
grupo~de elementos electropositivo y luego el elemento-o-grupe
“electronegativo.
ﬁ
Ejemplo: Cuando alguno de ‘estos grupos Sevencuentran-repetidos-en-la
o 1 e lLC + molécula, se escribe entre paréntesis seguido de un-subfndicequeindica
H™€1" & Natl OH Na™Cl'+H:0 el nimero de grupos presentes.
también resultan estas sales de-la-reaccién entre un 4cido binario-ce

R . : Para nombrar las sales ternarias se menciona primero el anion del
un6xido metélico. Ejemplo:

gécido-'del' cual provienen. El nombre de dichoranién'se forma a partirde
“la rafz del nombre especffico del 4cido y cambiando por los sufijos “ato”

2HC1 + Ca0——H0/#+ CaCly _e "ito", a los de los 4cidos "ico" y "0s0".

el hombre de estas sales se forma agrcgando 'el.sufijo "urp" a la ra.fz de Para las sales que provienen-de-4cidos-terminados-en-"hidrieo"; su
nombre del elemento electronega.tfv_o y ?scnbxendo a contmuagnén ¢ hombre se-ebtiene-utilizando la terminacién "uro” igual que en las sales
nombre del elemento. electropositivo, si es necesario se escribe € pio.-iac Ejemplos: : :

seguida la valencia del elemento electropositivo en nimeros romang

y entre paréntesis. Ejemplos: ad

NaCl Cloruro de sodio s &dokulfirich

CaCl2 cloruro de calcio 4cido fosforgso

MgBr2 bromuro de magnesio 4cido hipoclorgso

FeCl2 clorurb de hierro (1II);
cloruro ferroso

4cido cianhidrico

FeCl3 cloruro de hierro (III);

24



sulfito de sodio e hidrogeno

(bisulfito de sodio)
sulfato de calcio

fosfito de sodio.
' : —,/,gs -dobles: S¢ llaman sales dobles-las-que- provnenen de un dcido di
hipoclorito de sodio. o golnprét;co en el que 105 hidrogenos del mismo sean

< . ‘reemplazados por cationes diferentes.
cianuro de potasio. -

"Para nombrarlos se menciona primeto elmombre del anicny luego

QQsmombres de los cationes segtn la férmula. Siclos eationes:tignen.la
Sales poliatémicas. Las sales poliatomicas més sencillas se nombran »mismia valencia se escriben en orden decreciente ‘'de sus numeros

slgmendo las mismas reglas que se usan en las sales ter- -atémicos. Si tienen valencias dlferentes se eecrlben en orden crccncmc
narias. Ejemplo: de sus valencias. Ejemplo: ~ CeC v A
dVcorvenie =y Mm<€»o o

(NHz2)2CO3 carbonato de amonio. v KNaCO3 carbonato de potasio y sodio

KMgF3 . floruro de potasio y magnesio

Sales poliatémicas dcidas? Se denominan sales dcidas aquellas que
se forman a partir de 4cidos di o poliproticos al
reemplazar‘parcialmente sus hidrogenos por cationes. Sales basicas-Soadasquetienen dos 0 més anionesdiferentes; uno:

deloscualestes-el-anién OH; y se nombran unicp,on 1en-
No porque estas sales se llamen 4cidos deben presentar siempre! do el prefijo hidroxi al nombre de la sal correspon-

un comportamiento 4cido. Si el hidrégeno de una sal dcida no puede ser diente. Ejemplo:

reemplazado por un catién porque dicho hidr6geno forma parte dcl

anién, la sal no es 4cida. Mg(OH)CI

hidroxicloruro de magnesio.

Para nombrar las sales 4cidasse utilizan las mismas reglas qU,C_Pi_lm‘i Cu2(OH)3Cl trihidroxicloruro de cobre (11)
las neutras.y poniendo la palabra hidrégeno. Ejemplo:

e
Sales hidratadas. Son sales hidratadas aque=l1as"que cristalizan con
NaHCO3 carbonato de sodio e hidrégeno un nimero-determinado-de moléculas de agua. Su

‘ I formula se representa por la férmula de la sal, seguida

NaHSO4 sulfato de sodio e hidrogeno.

(bicarbonato de sodio).
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por un punto del nimero de moléculas de agua y de la
férmula del agua.

Para nombrarlas- se-meneciona-¢l nombre de-la sal seguido de Iz-
palabra h1drato, antecedida de un prefijo griego que indique el numeru
de las moléculas de agua. Ejemplo:

CuSO4 - SH20 sulfato de cobre (II), pentahidrato.

z"hso; - TH20 sulfato de zinc (II), heptahidrato.

Na2CO3 - 10H20 carbonato de sodio, decahidrato

2.3 OXIDOS Y ANHIDRIDOS.

Oxndos Cuando un metal se combina con el oxigeno se forman
6xidos a los que también se les llama 6xidos bdsicos.

Para nombrarlos se menciona la palabra 6xido seguido del nombrt

del metal. Ejemplo:

Na20 6xido de sodio.

CaO 6xido de calcio.

Al203 6xido de aluminio.
Fe203 6xido de fierro. (11II)

FeO 6xido de fierro (II).

Anhidridos. Cuando se combina un no-metal con el oxigeno, se for-
man 6xidos 4cidos llamados también anhidridos.

28

anhidrido. Esto sngmflca que si un anhldrldo reacciona con_agua, se
forma un 4cido. Por ejemplo:
~

SO2 didxido de azufre o anhidrido

sulfuroso.

SO2 + H20 —— H2S03 (4cido sulfuroso)

~ (8O3 trioxido de azufre o anhidrido

sulfarico.

"S03 + H2O — H2504

(4cido sulfirico)

CO2 di6xido de cabono o anhidrido

carbénico.

CO2 + H2O—— H2C03 (4cido carb6nico).

Para algunos no-metales, con varias capacidades de valencia, la

nomenclatura puede combinarse; por ejemplo, en los casos de nitrogeno
y cloro.




Correcto Antiguo Actual correcto

EJERCICIO.

N20 anhidrido hiponitroso  6xido nitroso Monoxido de dinitr6-
geno 1.- Completa la reaccién y da el nombre al compuesto.
(N202)NO 6xido nitrico Mon6xido de mono-
- nitrégeno
N203 ~ Anhidrido nitroso Triéxido de Tri6xido de dinitr6- N203 + H20 ——
nitrégeno geno
(N204)NO2 Anhidrido nitrosoni- Di6xido de ni- Di6xido de mononi- N20s5 + H2Q—

N20 + H0 —

! trico trégeno trégeno
1 e N20s Anhidrido Nitrico Pentéxido de Pent6xido de dinitré-
‘ | nitrégeno geno Per6xido de bario
ClhO Anhidrido hipocloroso Subéxido de Monéxido de dicloro
cloro .
ClLhO2 Monéxido de Monéxido de mono- | Peréxido de Zinc
cloro cloro : Peréxido de litio
Cl203 Anhidrido cloroso Tri6xido dc cloro  Triéxido de dicloro. |
Cl204 Dibxido de cloro  Didxido de monoclorl

Cl20s Anhidrido clérico Pentoxido de Pentoxido de dicloro | 3.- Escribe la férmula de:

cloro

2.- Escribe la férmula de:

Per6xido de potasio

-y y DAyl I Oxido de bario.
(01,1073 Tri6xido de cloro  Triéxido de mono- |

cloro Oxido de boro.
CLO7 Anhidrido perclérico  Heptoxido de Heptoxido de dicloro

Mon6xido de manganeso.

cloro X

Di6éxido de manganeso

Peréxidos. Cuando-dos d4tomes de oxigeno se combinan entre si.por
medio de un-enlace covalente, se pueden combinar
adema4s con dos Atomos monovalentes positivos o con EJERCICIO.
un atomo divalente positivo formando per6xidos.
Ejemplo:

Escriba las formulas de los compuestos siguientes.

H202 per6xido de hidrogeno.
Cloruro de plata

Na202 peréxido de sodio. Cianuro de plata




Sulfato 4cido de calcio

Carbonato 4cido de magnesio.

Sulfato 4cido de magnesio.

Carbonato 4cido de calcio.

Sulfito de sodio.

Clorato de calcio.

Fosfato de magnesio.

Nitrito de sodio.

Nitrito de amonio.

Sulfuro de zine.

Bromito de sodio.

Permanganato de potasio.

Fosfato de amonio.

Hipoyodito de zinc.

Sulfuro de cadmio.

Acido nitrico.

EJERCICIO.

Clorato de potasio.

Hidréxido de sodio.

Yodato de mercurio (II).

Cianuro de potasio.

Sulfato de calcio.

Carbonato 4cido de calcio.

Sulfito de potasio.

Cromato de potasio.

Permanganato de potasio.

Nitrito de galio.

Fosfito de magnesio.

Cianuro de amonio.

Hidré6xido de calcio.

Sulfato de talio III.

EJERCICIO.

Escriba las férmulas de los compuestos siguientes.

Sulfato de amonio.

Nitrato de calcio.

Nitrito de potasio.

Oxido de sodio.

Escriba las f6rmulas de los compuestos siguientes.

Fosfito monécido de sodio.

Cloruro de fierro 111

Hidréxido de potasio.

Perclorato de potasio.

Oxido de bario.

Anhidrido sulfarico.
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Per6xido de bario.

Carbonato de zinc.

Sulfocianuro de potasio.

Clorato de potasio.

Oxido de fierro II.

Hipoclorito de calcio.

Bicarbonato de sodio.

Carbonato 4cido de calcio.

Sulfuro de plomo IIL

Nitrato de calcio.

Sulfato de cobre II.

Acido clorhidrico.

EJERCICIO.

Nitrato de plata.

Nitrito de amonio.

Cloruro de sodio.

Oxido de aluminio.

Hidré6xido de sodio.

Yoduro de mercurio II.

Clorato de potasio.

Carbonato 4cido de calcio.

Hipofosfito de bario.

Per6xido de hidrégeno.

EJERCICIO.
i

|
I
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Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

Carbonato de cobre I.

Nitrito de calcio.

Sulfato 4cido de fierro II.

Permanganato de potasio.

Sulfuro de antimonio III.

Fosfato de calcio.

Hipoclorito de calcio.

Dicromato de potasio.

Escriba las fé6rmulas de los compuestos siguientes:

Cloruro de potasio.

Bromuro de sodio.

Yoduro de litio.

Sulfuro de calcio.

Nitruro de galio.

Carburo de silicio.

Bromuro de calcio.

Cloruro de aluminio.

Sulfuro de sodio.

Yoduro de magnesio.




Nitruro de bario. Bromuro de potasio.

Cloruro de sodio. Nitruro de calcio.

Seleniuro de sodio. Fosfuro de sodio.

Yoduro de zinc. Cloruro de aluminio.
Sulfuro de cadmio. Tetracloruro de carbono.

Fosfuro de litio. Yoduro de magnesio.

Cloruro de carbono.

Bromuro de aluminio.

EJERCICIO.

EJERCICIO. Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

; — Cloruro de sodio.
Escriba las f6rmulas de los compuestos siguientes: s0dio

Yoduro de fierro II.
Cloruro de sodio.
Seleniuro de calcio.
Cloruro de hidrégeno.
Bromuro de calcio.
Yoduro de silicio.
Cloruro de fierro III.
Sulfuro de fierro III.
Teluro de plata.
Cloruro de germanio IV.
Carburo de calcio.

Bromuro de hidrégeno.

Cloruro de calcio.
Cloruro de aluminio.
Cloruro de plomo IV.
Cloruro de fésforo V.
Cloruro de amonio.
Bromuro de potasio.
Bromuro de magnesio.
Bromuro de fierro II1.
Bromuro de germanio IV.
Bromuro de arsénico V.
Bromuro de amonio.
Yoduro de rubidio.

Yoduro de bario.
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Yoduro de galio.

Yoduro de estaio IV.

EJERCICIO.

Yoduro de antimonio V.

Yoduro de amonio.

EJERCICIO.

Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

Sulfuro de potasio.

Sulfuro de calcio.

Sulfuro de fierro III.

Sulfuro de carbono.

Sulfuro de fosforo V.

Sulfuro potésico.

Sulfuro célcico.

Sulfuro férrico.

Disulfuro de carbono.

Sulfuro fosférico.

Sulfuro ferroso.

Sulfuro fosforoso.

Trisulfuro de difierro.

Disulfuro de monocarbono.

Pentasulfuro de difésforo.

Escriba las formulas de los compuestos siguientes.

Oxido de fierro.

Oxido de fierro 11.

Sulfuro de germanio IV.

Sulfuro de germanio II.

Cloruro de plomo IV.

Cloruro de plomo II.

Tri6xido de difierro.

Monoéxido de monofierro.

Disulfuro de monogermanio.

Monosulfuro de monogermanio.

Tetracloruro de plomo.

Dicloruro de plomo.

Oxido férrico.

Oxido ferroso.

Sulfuro germénico.

Sulfuro germanoso.

Cloruro plimbico.

Cloruro plumboso.




EJERCICIO.

EJERCICIO.

Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

Sulfato de sodio.

Carbonato de potasio.

Nitrato de plata.

Manganato de sodio.

Fosfato de litio.

Cromato de potasio.

Sulfito de sodio.

Permanganato de potasio.

Nitrito de plata.

Manganito de sodio.

Fosfito de litio.

Cromito de potasio.

Sulfato de calcio.

Carbonato de calcio.

Nitrato de calcio.

Nitrato de calcio.

Manganato de calcio.

Fosfato de calcio.

Cromato de calcio.

Escriba las férmulas de los siguientes compuestos:

Carbonato de sodio.

Nitrito de amonio.

Fosfato de magnesio.

Sulfito de sodio.

Arseniato de amonio.

Clorato de magnesio.

Hipoclorito de sodio.

Nitrato de potasio.

Cromato de rubidio.

Perclorato de potasio.

Manganato de sodio.

Carbonato de aluminio.

Nitrito de bario.

Nitrato de calcio.

Clorato de potasio.

Permanganato de sodio.

Sulfato de bario.

Hidré6xido de sodio.




EJERCICIO. | EJERCICIO.

Escriba las férmulas de los compuestos siguientes: Escriba las formulas de los compuestos siguientes:

Carbonato 4cido de sodio. Nitrato de zinc.

Sulfato 4cido de potasio. Sulfocianuro de potasio.

Fosfato monécido de sodio. Carbonato de amonio.

Clorato de potasio.
Nitruro de magnesio.
Sulfuro de germanio IV.
Cloruro germénico.
Yoduro de fierro II.
Cloruro ferroso.
Oxido de cobre II.
Oxido ciiprico.
Carbonato de sodio.
Sulfato de potasio.
Fosfato dis6dico.
Fosfato monopotésico.
Cloruro de calcio.

Nitruro de sodio.

Cromato de potasio.
Clorato de calcio.
Permanganato de sodio.
Nitrito de sodio.
Sulfato de potasio.
Manganato de sodio.
Fosfito de magnesio.
Cloruro de fierro III.
Cianuro de amonio.
Oxido de litio.

Sulfito de sodio.
Hidréxido de amonio.
Anhidrido nitroso.
Hipobromito de bario.

Sulfato de talio.




EJERCICIO. __ EJERCICIO.

Escriba las formulas de los compuestos siguientes: Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

Yodato de mercurio I. Fosfito mono4cido de sodio.

Fosfato de sodio.

Cloruro de fierro III.

Nitrato de plata.

Hidré6xido de potasio.

Hidréxido de potasio. Perclorato de potasio.

Carbonato de calcio. Oxido de bario.

Cianuro de cerio I'V. Per6xido de bario.

Nitrito de calcio. Carbonato de calcio.

Sulfuro de cadmio.
Anhidrido carbénico.
Acido fosférico.
Hidréxido de sodio.

Yoduro de estroncio.

Carbonato 4cido de calcio.

Sulfuro de plomo II.

Nitrato de plata.
Sulfato de cobre II.

Acido clorhidrico.

Hipoclorito de calcio.
Anhidrido fosférico.

Cromato de potasio.

Anhidrido sulfuroso.

Cianuro de potasio.

Clorato de potasio.
Permanganato de potasio. Oxido de fierro II.

Hidréxido de calcio.

Carbonato 4cido de sodio.

Hipoclorito de sodio.

Sulfocianuro de potasio.




EJERCICIO.

| EJERCICIO.

Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

Nitrito de sodio.

—

Carbonato de potasio.

Sulfuro de calcio.

Dicromato de amonio.

Manganato de bario.

Hidréxido de potasio.

Yoduro de mercurio II.

Nitrato de potasio.

Sulfato de sodio.

Clorato de potasio.

Oxido de bario.

Per6xido de bario.

Arseniato de potasio.

Sulfuro de arsénico III.

Sulfato de plomo II.

Hidré6xido de aluminio.

Anhidrido nitroso.

Carbonato de sodio.

Escriba las f6rmulas de los compuestos siguientes:

Acido clorhidrico.

Nitruro de calcio.

Permanganato de fierro III.

Hipoclorito de sodio.

Sulfuro de fierro II.

Sulfito de bario.

Hipofosfito de fierro II.

Sulfito de sodio.

Perdxido de sodio.

Sulfuro de magnesio.

Carbonato de fierro II.

Sulfato 4dcido de calcio.

Carburo de aluminio.

Nitrato de calcio.

Hidruro de sodio.

Sulfuro ferroso.

Fosfito de potasio

Oxido de hidrégeno.




EJERCICIO.

Escriba las férmulas de los compuestos siguientes:

Carbonato de potasio.

Nitrato de bario.

Clorato de sodio.

Hipofosfito de litio.

Peryodato de magnesio.

Cromato de potasio.

Nitrito de sodio.

Sulfato de potasio.

Manganato de zinc.

Fosfato de magnesio.

Cloruro de fierro IIL.

Cloruro de fierro I1.

Bromuro de calcio.

Hipoclorito de calcio.

Nitrato de potasio.

Sulfito de niquel III.

Carbonato de calcio.

Yodato de amonio.

EJERCICIO.
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UNIDAD IIL

REACCIONES Y ECUACIONES QIMICAS.

Cuando se reemplazan las imégenes de las moléculas que inter-
vienen en una reaccién qufmica por sus férmulas, el resultado es una
ecuacién quimica. Asf, por ejemplo, tenemos que la ecuacién para la
sfntesis de agua se escribe:

2H; + Oz 2H20

Para escribir o interpretar correctamente tales ecuaciones es
preciso conocer previamente una serie de reglas y convenios. Aunque
en apariencia estas ecuaciones y los simbolos que se utilizan en ellas son
semejantes a las utilizadas en matemaéticas, existen diferencias sustan-
ciales; concretamente, las férmulas quimicas de las sustancias que reac-
cionan se escriben siempre en la parte izquierda de la ecuaci6n ,
mientras que los productos resultantes se escriben del lado derecho.
Adems4s, el signo de la suma (+) no significa necesariamente adici6n
en el sentido matematico y la flecha por otro lado, indica el sentido en
que se verifica la reaccién.

Una ecuacién correctamente escrita indica que debe haber el
mismo nimero de 4tomos de cada elemento en ambos lados de la
ecuacién, es decir, que la ecuacién debe estar equilibrada o ajustada.
Esta condicién es consecuente de una ley fundamental de la quimica,
segin la cual en una reacci6bn qufmica, la materia no se crea ni sc
destruye.




(_ 6.- Mencionar cuando menos 3 de las técnicas usadas para la

— — medicidn de las velocidades de reaccion.

OBJETIVOS.

Al terminar la presente unidad, el alumno deber4 ser capaz de: 7.; Identificar el paso que determina la velocidad de una reaccién
cuando ésta estd dada en varios pasos.

\__l=Definir, asf como diferenciar entre si, los términos: ] g ; ..
8.7 Explicar la importancia de las colisiones moleculares en la

a) Reacci6n quimica ~— ecuaci6én de una reaccién quimica.

b) Ecuacién quimica. 9.-/Definir y explicar la importancia de los mecanismos de
i . ' reaccion.
2.- Representar las reacciones quimicas por medio d

ecuaclones. 10.- Diferenciar, asf como reconocer la expresién de la ley de la
&b ; - _ velocidad de reacci6n.
3.- Explicar en qué consisten cada uno de los siguientes tipos d ) X
__freacciones: 11.- Explicar la relacién que hay entre las rupturas de enlace y la
I velocidad de una reaccién.

a) De neutralizaci6n. 12.- Explicar los efectos de la temperatura y la concentraci6n de
. los reaccionantes en la velocidad de reaccion.
b) Endotérmicas.

i 13.- Definir a qué llamamos umbral de energfa de activacién.
c¢) Exotérmicas.

.8 14.- Explicar la teorfa del complejo activado.
d) De oxidaci6n. ) ) g )
' 15.- Explicar la importancia del uso de catalizadores en una
e) De reduccion. reaccién, asf como diferenciar entre catalizadores

yie! T ! X i Y heterogéneos y homogéneos.
4.- Definir, asi como diferenciar entre si, los términos: - _ oy _
16.- Definir el término quimioadsorcién.

a) Reactivos.

17.- Explicar el concepto: enzima.
b) Productos.

en una reacciébn quimica.

5.- Diferenciar los significados de los términos:

i s . 7 \ ¢ (s
a) Cinética quimicas V" e«

) fon
Q)

b) Termodindmica. s~ (°¥, |




PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE.

1.- Leer integramente el capitulo Z CAP HU].)() III.

2.- Practicar la escritura de ecuaciones quimicas que tu maesty
exponga en el salén de clase.

REACCIONES Y ECUACIONES QUIMICAS.

REQUISITO.

3-1 FORMULAS QUIMICAS.

Para esta unidad tu maestro te pedird que realices un trabajo,¢ NM
|

cual le entregaras un dfa antes de la evaluaci6n, de lo contrario 1 Para poder comprender la quimica, es absolutamente indispen-

tendréas derecho a examen. sable que el alumno conozca, en primera instancia, los simbolos que
representana los elementos que ya se vio en el primer capitulo del curso
‘de primer semestre. Posterior a estoy a otros conocimientos bésicos que
ya se han proporcionado a los alumnos en capitulos anteriores, el
siguiente paso consiste en que el alumno identifique una férmula
‘quimica.

'
W
|
|

‘ _

Sibien un simbolo representa a un 4tomo de dmmmmd\oelemen-

10, unaférmula representa la molécula de un compuesto*. Por lo tanto,
Wun compuesto estara formada por los simbolos-de los
elementos que dan lugar a la formaci6én de dicha molécula, y ademas,
“contar4dn con nimeros pequefios colocados a la derecha en forma de
subindices que a su vez indicardn la proporcién en que estan com-
\binados estos elementos para formar ese compuesto. En el caso de que
1s6lo se encuentre un 4tomo de un elemento en la molécula, se debe
sobreentender que le corresponde el nimero 1, pero éste se omite. El

ejemplo universal del agua har4 mis facil entender lo anterior.

* Consultar en el libro de primer semestre las definiciones de 4tomo vy
molécula.

Ly




El agua se representa por la férmula H20. Desglosando lo Cxpugl

Ejemplo: EI CdCl2 es un compuesto i6nico y puede designarse

to, primero nos damos cuenta que los elementos que forman el aguagd como Cd” Cl> para indicar su cardcter ionico. El cadmio posce una
el hidrégeno y el oxfgeno. Seguidamente observamos que en dicff carga real de +2y un estado de oxidacion de +2. Cada ion cloruro

2 atomos de hidrégeno y uno solo de oxigeno. |

férmula existen y
algunos casos nos encontraremos con formulas que contieng
paréntesis, por ejemplo Cu(NO3)2,/En estos casos, el nimero de abyj
y a la derecha del paréntesis estard multiplicando a todos los element

que se encuentren dentro del paréntesis.

3-2 DETERMINACION DEL ESTADO DE OXIDACION

El estado de oxidacién es un concepto ttil para diagnostig
rapidamente el estado.de oxidacién o reduccién de 4tomgs particulare
en especies. compuestas como MnO2, H3AsO3 y HAsO4 . El estado
oxidacién.de un 4tomo_en.alguna. combinacion_quimica es ta ¢can
eléctrica asignada a ese 4tomo d_g}ggqq[q_()“-cogﬂuﬁ£QQiEB-t-Q—pLQSgﬁ
reglas..Con frecuencia se utilizan otras expresiones para referirse :
‘estado de oxidacién, como el nimero de oxidacién o el estado
oxidacidn.

Debe senalarse que el estado de oxidacién no es lo mismo quel
carga formal. La carga formal esta basada en el mapeo de la distribuci
de carga real de una molécula o ion entre los 4tomos componentes, ¢
acuerdo con el conocimiento detallado de la estructura y del enla
electrénico. Sin embargo, el estado de oxidacién es una asignaci6n mé
simple que no requiere. de informacién acerca de variables electronigh
como el enlace sencillo.o miltiple y las estructuras que siguen la reg
del octeto contra las que no siguen. El estado de oxidacién se calcul
directamente a partir de la férmula de composicién, como MnOz!

H3AsO3. Las dos reglas bésicas para asignar el estado de oxidacién so

posee una caiga real de -1y un estado de oxidacion de -1

2.z Enlos compuestos covalentes o no iénicos, los electrones que
participan en la formacion del enlace no se transfieren com-
pletamente de un elemento al 0tro, pero estan compartidos
mads o0 menos en la misma forma por los 4tomos enlazados.
Sin embargo, para calcular el estado de oxidacién se acos-
tumbra asignar cada eleciron de enlace a algimtorio par-
ticular. Si los 4tomos son_del mismo_tipo, la mitad de los
electrones de enlace se asigna a cada uno de los dos 4tomos.
Silos dtomos son diferentes, todos los electrones en el enlace.
se asignan al atomo que tiene mayor electronegatividad.

a) El estado.de oxidacién de.un elemento libre y sin combinar
£5.CCEI0 W = e
b) El estado de_oxidacién del hidr6geno-en compuestos es

generalmente +1,excepto en el caso de los hidruros
metélicos, en donde es -1.

¢) El estado de oxidacién del oxigeno en los compuestos es
generalmente -Il excepto en los peréxidos, en donde es -1, o
en los compuestos fluorados, en donde puede ser positivo.

d) La suma algebraica de los estados de oxidacién pOsitivos y
negativos de todos los d4tomos en una-molécula neutra es

_igual a cero.

e) La suma algebraica de los estados-de oxidacién positivos y

negativos de todos los 4tomos en un ion es igual a la carga
del ion.

A continuaci6n, exponemos algunos ejemplos donde se muestran

los estados de oxidaci6n de algunos elementos que se combinan para

1.- En los compuestos i6nicos binarios el estado de oxidacién-es!
carga por atomo.

formar compuestos.




El oxigeno actia con un estado de oxidaci6n de -2 ‘(Grupo 1 m i Iv. v v vl
H2 0 y el hidrogeno con + 1, pero al existir 2 atomos de ‘Namero de oxidaci6én +1 +2 +3 +4 +5 +6 +7
Agua hidrégeno los estados de oxidacion se equilibran.

+1-1 En este caso, claramente se obseva que el cloro

NaCl posee un estado de oxidacién de -1y el sodiode +1,

cloruro por lo tanto, la proporcién es de 1 a 1y no se

de sodio necesita subfndices (o sea que un dtomo de sodio
se combina con uno de cloro).

+1 +6-2 Aquf, como siempre, el oxigeno posee un estado de
Na2S04 oxidacién de -2, pero como ésta posee un subfndice
Sulfato 4, significa que en esta férmula hay 4 dtomos de
de sodio oxigeno presentes y al poseer cada uno un estado
de oxidacién de -2, los estados de oxidacién

negativos serdn de 4 x -2 = -8.

TvYrrryivy

En la misma férmula existen 2 4tomos de sodio, ‘
cada uno con un estado de oxidacién de +1, 1o que ] nUrnero atémco

da un total de +2 por lo que el azufre, que posee
un solo 4tomo, debera poseer un estado de
oxidacién de + 6 para que los estados de oxidaci6n
positivos sumen +2y +6 = +8yasiequilibren los
-8.

Para una mayor informaci6n, el alumno deberd recordar la unida Por otro lado, para ¢ CSCI'lbll' la_férmula de un compuesto
concermen%a la tabla peri6dica en donde entre otras cosas, & electrovalente o 1omcg,§&acosfumbra coloc ar,pnmem;c]_smi“bMel
mencion6 que habfa una relacién entre los diferentes grupos de la tabllelemento que peseeun nimero de oxidacién positivo y.en seguida el del
con la valencia (o ntimero de oxidacién de los elementos). ‘elemento con nimero-.de-exidaciénnegativo. En otras palabras, primero

‘ el elemento m4s metélico de los dos y en seguida el no metal.

.. _Para los.compuestos-covalentes, esta regla anterior del del orden de

los componentes NO-siempte-se-aplica.




Ejemplos: 3.3 ECUACIONES QUIMICAS.

Compuestos electrovalentes o i6nicos.
P Antes de entrar de lleno al estudio de las ecuaciones quimicas. hay

que separar claramente los términos reaccion y ecuacion quimlc.x ya
que deflmtwamente no son lo mismo. Mientras que accion

NaCl Cloruro de sodio. mico que rcdlmentﬁqocuu&o\s‘gaxpcnment.x
wa t-+\—44-namnaleza~0\cll_£LLQM)ratorxo una_ecuaci

| " representacion-escrita.(utilizando_sfmbolos,-signos ~ﬂ "
LiBr Bromuro de litio. = : gRos-y eehaé.)..dg,,una

verdaderareaecion..

+1-1

+2-1
Pne-ecuacion quimica estard formada por reactivos y productos,

' los-euales-serén, en otras palabras, las férmulas de los compuestos que
+3 +1 sufrirdn cambios y se fransformar4n.

CaCl2 Cloruro de calcio.

AlCl3 Cloruro de aluminio.
| Los reactivos, como su nombre lo indica, serdn las sustancias que

s¢ pondran a reaccionarcon.elfinde obtener otras sustancias dltgngtex
lggéuale&se lIamaran productos

Compuestos covalentes.

-3 +1

NH3 Amoniaco. En una ecuacién quimica los reactivos se escribiran del lado iz-

' quierdo y los productos del lado derecho, y estarén separados mediante
4 41 una flecha.

CHs Metano.

e

Ejemplo:

Una vez conocidos los nimeros de oxidaci6n, se facilita notabk
mente deducir la relacién en que se encuentran los dtomos deu
compuesto y, a partir de aqui, su férmula. ‘ 2H2 + 02— 2H20

I ; oy .

El método a segulr es escribir el nimero de oxidaciéon encima Esta ecuaci6n nos indica que 2 moléculas de hidrégeno se com-
cada elemento o ion y colocar cada uno de estos nimeros comj inan con una molécula de oxigeno para formar dos moléculas de agua.
subfndice del otro_sfmbolo, regordando que nunca se escrlbemlpm otro lado, también nos sefiala que cada molécula de hidr6geno
subfndice 1 en las férmulas. Ejemplos: _ contiene 2 atomos que cada molécula de oxigeno contiene 2 4tomos y

que cada molécula de agua est4 formada por 2 dtomos de hidrégeno y
o un atomo de oxigeno

Ba Cl = BaCl2 Cloruro de bario. | Los nimeros que van delante de las formulas se les llama coefi-
N5 cientes. Estos indican la cantidad de moléculas que reaccionan entre si,

As S = As2S3 ' Sulfuro de arsénico.|




no deben confundirse con los subfndices, los cuales indican la cantidag e ; ; 3

¥le 4tomos presentes en una molécula. : lados de la ecuacion se tenga el mismo tipo y nimero de atomos. Esto

scria:
Las ecuaciones quimicas no tienen por qué indicar la temperaturg

concentracién y demds factores necesarios para que se lleve a cabo i

reaccién; tampoco indican la velocidad a la que ocurre la reaccion.

4Al + 302 —— 2AR0;3

Es de suma importa ncia dejar claro que para balancear la ecuacion
A continuacién’ describiremos el mecanismo mas adecuado paﬂj no Se modificéd ninguno d.f‘ los SUbfﬂd.iCCS que se obtuvieron segﬁn el
escribir una ecuacién qufmica correspondiente. Para esto utilizaremg( segundo paso. Los mecanismos para ajustar 0 balancear ecuaciones se
como ejemplo la reaccién del aluminio con el oxigeno para produg estudiardn en el siguiente capftulo.
6xido de aluminio. :

1.- Se debe escribir ¢on palabras del lado izquierdo de la flech
las sustancias que reaccionan (reactivos 3, a la derechalia 4 TIPOS DE REACCIONES QUIMICAS

sustancias que se forman (productos). Las iversas sustancis

se separan con el signo '+.

Dependiendo de los temas tan vastos en donde la quimica tiene
aplicacién, podriamos hablar de muchos y variados tipos de reacciones;
reconociendo que al estudiar a fondo cada uno de ellos, seria tanto como
2 - Escribir las férmulas correctas de las sustancias mencionadd para elaborar un texto completo sobre este tema. A continuacion.

fn la ecuacién con palabras, pero para esto, tomar en cuenftralaremos de algunos tipos de reacciones y su significado solamente.

o siguiente:

aluminio + oxigeno—— éxido de aluminio.

«~a).Reacciones de neutralizacion. Esta es lareaccion fundamen-

; ; : tal que tiene lugar al neutralizarse mutuamente los acidos.y
ecuaciones como moléculas monoat6micas, es decir, el pu las bases en disoluciones acuosas ’ e

simbolo, sin subindices. Excepciones a este caso serén la‘ .
moléculas diatémicas de Cl2, Br2, F2, I2, Oz, H2, N2. .~ b) Reacciones endotérmicas. Son las reacciones en las que las

a) Cuando reaccionan elementos solos, se representan enl

b). Las férmulas de los diferentes compuestos se podrén ¢ ‘Sustancias absorben energfa de los alrededores.
(LR tener a partir de los niimeros de oxidacion de los element® ¢) Reacciones exotérmicas. Son aquellas en las que las sustan-
| constituyentes. ' cias cambian de tal manera que ceden energia a sus al-
(i ; ; , rededores.
Segiin nuestro ejemplo: . I
‘ d) Reacciones de oxidacién. Son aquellas en las que alguna
Al + Op—— ALO3 ' sustancia se combina con el oxigeno.

. ) Reacciones de reduccién.-Es el contrario a la oxidacion y
Hasta aquf se podria pensar que la ecuaci6n estd terminada, pif consiste en que la sustancia se libre del oxigeno. Para esto,

esto es falso, ya que faltarfa ajustar o balancear la ecuacion, es det un excelente agente reductor es el hidrégeno.

colocar coeficientes en las férmulas-usadas de manera que en ambf;'T
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Y asf, existen infinidad de reacciones que no acabarfamos (
enumerar. '
‘.

|
|

3-5 CINETICA QUIMICA.

|

En este punto como en los signientes trataremos uno de los aspeg

tos més importantes de las reacciones qufmicas. {Con qué rapidez g

efectiian tales reacciones? ¢Por medio de qué proceso 0 mecanismog

llevan a cabo? ¢{Hasta qué grado se forman los productos deseado!

Veremos ademds, los factores que influyen tanto en las velocidady

como en los enlaces de las reacciones quimicas. En general, un

reaccion qufmica se describe mediante una representacion grafig

llamada ecuacién quimica, pero ain en algunas de las reacciones mé
simples como por ejemplo,

2Hz + 02— 2H20

el mecanismo real no queda aclarado con la ecuacién estequiométric
ma4s bien, la reaccién entre el hidrégeno y el oxigeno implica una seri

de pasos, algunos de los cuales se efectiian muy rdpidamente, y otrg!

més lentamente. Por aplicacién de los principios de la cinética d
reaccion podemos saber cuéntos son estos pasos.

Si Una reaccién se produce en una milésima de segundo o en mil

afos, se desprende o se absorve la misma cantidad de energfa. El

conocimiento de las propiedades termodindmicas de un sistema de
reaccion revela parte de la historia del sistema; ésta se¢ complementa
conociendo la cinética quimica.

Por ejemplo, si conocemos las propiedades termodindmicas del
hidrégeno, del oxigenoy del valor de agua, podemos predecir que ambos
gases reaccionarn esponténeamente con la evoluci6n de energfa para
formar vapor de agua. Sin embargo, cuando estos gases se mezclan a la
temperatura ordinaria, la velocidad de reaccién es extraordinariamente
lenta. Las propiedades cinéticas de esta reaccién son tales que es
necesario, para iniciar la reaccién, anadir alguna energia. Una vez
iniciada puede proseguir con una rapidez explosiva. Asi, el conocimien-
to de las propiedades termodindmicas y cinéticas de una reaccién
qufmica nos da un cuadro més completo del fen6meno.

La 7ter>rgoﬁdi.g£_l_lnic.&_s&aplica solamente a las reacciones completas
(alos estados inicial y final), La cinética nos muestra el Proceso com-

‘prendido entre el estado inicial y final.

———

3-7 REACCIONES LENTAS Y VELOCIDADES DE REACCION.

Si colocamos hierro en una solucién de 4cido clorhidrico, hay

‘ . . - .
| evidencia de una reaccién porque se desprende hidrégeno gaseoso.

I

3-6 CINETICA QUIMICA Y TERMODINAMICA QUIMICA.

Un principio fundamental de la termodindmica quimica es que;&despr
cambig.de.energia entre reaccionantes iniciales y productos. finales.dde or

una reaccién, es independiente de la clase y niimero de-estados intel
medios-producidos. El mismo cambio completo de energfa se-produd
en una reaccién con independencia de como ésta se realice. De el
podemos deducir un corolario. Los cambios.de energia en una reaccifl

quimica son independientes del tiempo.

70

Fe(s) + 2HCl(aq) = Ha(g) + FeCly(ag)

Un trozo de zinc sumergido en 4cido clorhidrico origina un
endimiento més rapido de gas hidrégeno. Por otra parte, una pieza
0 no da sefiales de que reaccione, evidentemente la velocidad-de

una reaccién quimica estd determinada, en primer lugar, por la
haturaleza de las sustancias. Se han ideado muchas técnicas para
determinar la velocidad de reaccién. En todas se mide el .cambio en la
concentracién de uno de los componentés de la reaccién. Para un

71




it

DI SO0 N

reaccionanic la disminuci6n de la concentracién; para un producto, dis.g REACCIONES QUIMICAS DE VARIOS PASOS

aumento de Ia concentraciém. En una técnica, se mezclan los reac!s
cionantes para iniciar la reaccién y, peri6dicamente se separa um
pequefia muestra analizando sus concentraciones. En muchas casos Para la mayoria de las reacciones, la reaccién total no ocurre en
antes del andlisis, la pequefia muestra se enfria rapidamente para imjyno, Sino €n varios pasos. Por ejemplo, una reaccién quimica total neta
pedir que continde la reaccién mientras se hace el andlisis, ya que uipycde representarse por la ecuacion:

descenso_de la temperatura origina un descenso en la velocidad g

reaccién. 1

2A+2B+C—D +F

Muchas veces, es posible medir alguna propiedad que refleja Iy . b wi® WEE _
concentraci6n con €l tiempo sin sacar muestras. Se consigue midiend] Sin embargo, esta reaccxél? puede ser el resultado de una secuencia
alguna propiedad ffsica que se relacione con la concentracién de un de tres 0 més reacciones. Por ejemplo:
especie. Por ejemplo, si la reaccion va acompaiiada.de un cambio d
color, puede ser medida 14 intensidad del color y relacionarla con ¢ i 4 B —==C
cambio de concentracién. Asi, cuando se anade color auna solucién d;
bromuro, ‘ ' | 20020 % B—=D #-E (lenta)

(rdpida)

Cly(ag) + 2NaBr(aq)— Br2(ag) + 2NaCl(ag) B oa (At Bee—sF (rdpida)

] . & NETA:
el aumento en la intensidad del color café rojizo del bromo ¢

directamente proporcional al incremento de concentraciéon. Cuando
sumerge una barra de zinc en una solucién de sulfato de cobre (II),§ 2A+2B+C—D+F
puede relacionar la gradual disminuci6n de la intensidad de color az

del sulfato de cobre con una decreciente concentracion. En este ¢aso hay que tener en cuenta que la entalpia de reaccién

neta es la diferencia entre la entalpia de los reaccionantes (ZA + 2B +

En las reacciones entre los.gases, se puede utilizar los cambios ¢6C) y los productos (D + F), y que no dependen de las etapas sucesivas.
presion que ocurren a medida que avanza la.reacc16n. Por ejemplo, CI,E Como la reaccién intermedia (2) es mucho més lenta que las reacciones
la reaccién a temperatura elevada, entre el hidrégenoy el mono6xido d (1) y (3), la velocidad de reaccién.neta para la produccién de (D + F)

nitrégeno gaseoso, se convierten cuatro moles de reaccionant® partir de (2A + 2B + C) estd determinada por la velocidad de
gaseosos en tres moles de productos gaseosos. reaccién lenta (2) -

2H2¢p) -+ 2NO(g) « Na2(g) + 2H20 : _
: 2) ® %) &, ,(g) _La velocidad de una reaccién quimica estd determinada por la
5 Bl o . . velocidad del- ; ila secuencia de las reacciones. Es una

Al avanzar la reacci6n, disminuye la presion. Segin las leyes de lo‘:co nélﬁsig ot ép s lentf) en.l3 Sgg,“EﬂCla,d,e la,,s_,:g.ggm.o - Eaug
gases, podemos convertir la disminucién de la presion por unidad di;fila % n més 0 menos evidente basada en la experiencia. Si en una
tiempo en disminuci6n de la cantidad de reaccionantes por unidad ¢ e automdviles que se desplazan por una carretera angosta, uno

tiempo. Los cambios de presién medidos pueden convertirse ¢ 2Vanza a 40 km/hr, entonces las que van atrds, aunque puedan avanzar
velocidades de reaccion calculados.
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a 100 km/hr, tienen que seguir a la velocidad del automévil lento, 40
km/hr. ]

3.9 LAS REACCIONES OCURREN CUANDO EXISTEN
COLISIONES.

Para que ocurra una reaccién qufmica, se supone que chocan entre
sflas moléculas reaccionantes. Durante la colisién hay una transferencia
de energfa; si la colision es favorable, se rompen enlaces quimicos, se
forman nuevos enlaces y los reaccionantes se convierten en productos.
Para la reacci6n general deben ocurrir tres colisiones separadas que
conduzcan a la conversién neta de los reaccionantes en productos. Los
dos pasos de reacciones.rapidas- (A +B——C)y (A + E—= F)
implican colisiones- bimoleculares, sélo se necesitan dos dtomes-para

la colisi6n y reacci6n. Para la reaccién lenta, (2C + B—— D + F) es

necesaria una colisién trimolecular.

Si depositamos canicas en una caja transparente y se sacuden, una
observaci6n cuidadosa revelarfa muchas colisiones entre dos canicas,
pero s6lo muy pocas entre tres canicas. Podemos concluir que las
colisiones entre dos particulas (dos cuerpos) son mis probables que
entre tres particulas (tres cuerpos).

Las colisiones.simultidneas entre cuatro o més particulas son tan
raras que no se toman en cuenta. Ya que una reaccién quimica implica
colisiones, es de esperar que lasque reqmeren colisiones trimoleculares
sean las més lentas que las que solo requieren colisiones bimoleculares,
en igualdad de condiciones. Ahora se entiende por-qué la reaccién
intermedia(2)-es lenta.

3-10 MECANISMOS DE REACCION.

La secuencia de los pasos que.intervienen en la reaccion total se
conoce como, ¢l mecanismo dereaccion. Por lo general, es dificil deter-
minarlo correctamente midiendo el cambio que ocurre en la velocidad
de reacci6n por los cambios de concentracion que ocurren en los reac-
cionantes, es posible decidir el paso lento que determina la velocidad.
Si s6lo intervienen unos cuantos pasos en el mecanismo de reaccion

total, el conocer cudl es el paso mais lento permite, a su vez, al inves-
tigador seguir los otros pasos.

: Ladeterminacién del mecanismo de reaccién requiere todaviauna
cuidadosa e imaginativa experimentacién. Una de las facetas més inter-
esantes del estudio de los mecanismos de reaccién es nuestra in-

capacidad actual para predecir exactamente el mecanismo en una
reaccion de la reaccién neta.

En las reacciones quimicas de los hal6genos, en la fase gaseosa, el
yodo reacciona con el hidrégeno:

Ha(g) + I2(g)— 2HI(p)

: Durante muchos aiios, se habia afirmado que esta reaccién es un
simple mecanismo que implica colisiones bimaleculares entre
rr}oléculas de hidrégeno y yodo. Sin embargo, investigaciones més re-
cientes indican que el mecanismo es, en realidad, completamente
diferente y mucho més complejo. De hecho, parece ser similar a la
reaccién entre los gases hidrégeno y cloro.

H2(g) + Clag)—— 2HCI

Los gases hidrégeno y cloro r¢acc1onan POr un_mecanismo en
cadena_El paso queinicia el mecanismo en cadena implicaladisolucion

de las moléculas de cloro en Atomos de cloro al absorber energia
radiante.
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L Clz + Hipy— 2Cl

|

Los dtomos de cloro energéticos;-conocidos como radicaleg
libres: tienen un electrén desapareado pero sin carga neta y formay
parte de los pasos de propagacién en cadena después de chocar con lg
moléculas de hidrogeno. |

5 Cl + Ho——- HCl + H

3. H + Clz—— HCl + (1

Los pasos de propagacién en cadena son aquellas reacciones qu
continuan la formacion de los radicales libres.

VN Ml‘m

A

Mientras estén presentes radicales libres de hidrégeno atomicoj

cloro atémico, se producird una reaccién en cadena con la formacidl

continua de moléculas de cloruro de hidrégeno. Sin embargo, puede:
ocurrir reacciones que eliminen del sistema a los radicales libr
energéticos. Los pasos que rompen la cadena son los siguientes:

4. &1 1+ Cl= Cl2

5. H + H— H2

Cl2 + H2— 21ICl

ht

\'l?(‘)_rrconm‘guwnte, no es posible deducir el mecanismo.de una
-reaccibn.a-partir-del-cambioquimico neto que ocurre

3-11 RUPTURA DE ENLACE Y VELOCIDAD DE REACCION.

,Antenormente vimos que muchas de las reacciones que se
| efectian en soluciones son instantdneas. Sin embargo, esto no significa
* que todas esas reacciones sean instantdneas. En ;nuchm ‘cam\: I:

velocidad de reaccién es bastante lenta. Un ejemplo de dikchas‘ réu;

iciones es la precipitacion del MgNH4POQ4 a parti soluci ¢
Mt SN PO g a partir de soluciones de

MgC]2(aq) S NH3(aq) -+ NZlZHPO4(aq) = MgNH4PO4(s) ot 2NdCl(aq)

5: G Cl—- HCl

“H W1 'lw;h\

Asf, podemos plantear el siguiente meca
cuatro pasos de la reaccién en cadenaparala forma
del H2 y Cl2 en estado gaseoso.

“Clz + hy— 2Cl
Cl + Hp—— HCl + H
H + Cl,— HCI + CI
Cl + Cl— 2HCL

nismo hipotético ¢
ci6én del HCl a partis

" lSLeLmeca, nl\g’xlm,de reaccion-noesuna combinacion sencilla y de
L un solo paso, es mas.probable que la velocidad sea lenta. N

‘ Una reaccién _que se estudiard en el laboratorio es la conocida
w ;Om() reac,ci()n del reloj del formaldehido. Cuando se mezclan juntos
) ormaidehide, bisulfito de sodio, sulfito de sodio y agua, reacciona uno
‘:de los productos que es el hidréxido de sodio.

i mizsgggc@n. de NaOH, tiempo después_que los reaccionantes se
| , sugiere por lo menos, un mecanismo de dos pasos. Es m4s
1_{)arobable que se trate.de.varios pasos. Por lo menos.uno de estos supone
L fuptura. de-los-enlaces covalentes-H—O-en.1a.molécula de agua. El
estudio de muchos mecanismos de reaccién ha ensefiado a los quimicos

que la ruptura de enlaces covalentes suele ser el paso més lento. Est(;

5




lleva a otro principio general de la cinética quimica:cuando no se
rompen enlaces covalentes, la reaccién es ordinariamente rapida;
cuando se rompen enlaces covalentes, la reaccién es generalmente
lenta.

3.12 EFECTO DE LA CONCENTRACION EN LA VELOCIDAD
DE REACCION; LEYES DE LA VELOCIDAD.

Hasta aquf hemos aprendido que el nimero de moléculas que
deben chocar simultaneamente y las clases de enlaces quimicos que se
rompen determinan la velocidad total de la reaccién. Otros dos factores

que pueden afectar intensamente dicha velocidad son la concentracién

y temperatura de los reaccionantes.

‘Se ha comprobado.que. la velocidad de una reaccion es. propor-
cional al producto de las concentraciones de los reaccionantes. Si
aum,_c;,nlz.a;l.a concentracién de uno de dos reaccionantes que intervienen,
la velocidad de las reacciones aumentara. Asi,la combustién que ocurre
lentamente en el aire (21% de oxigeno) serd mucho més rdpida en
oxigeno puro, Esto se puede comprobar facilmente observando una
astilla ardiendo al pasarla del aire a una muestra de oxigeno puro.

Podemos examinar la dependencia cuantitativa de las velocidades
de reaccién entre H2 y Cl2. En fase gaseosa se ha comprobado que una
mezcla de H2 y Cl2, cada uno.a la presion parcial de 0.5 atm, reacciona
a una determinada velocidad. Si en otra mezcla de H2 y Clz, el H2 estd
a la presién parcial de Tatm y el Cl3 permanece a 0.5 atm, la velocidad
de reaccién medida es dos veces mds répida que la primera mezcla, La

presién parcial de un gas es una medida de su concentracién al duplicar

la_presi6n parcial o la concentracién de H2 se duplica la velacidad de
reacci6n, la velocidad es proporcional a la concentraci6n de H2:

Velocidad « [H2]

El corchete simboliza l1a concentracion de una sustancia expresada
en moles por litros (mol/l). Si se estudia una tercera mezcla en la que
se mantiene a 0.5 atm, la presién parcial de Hz, pero con la presion
parcial del Cl2 a 1.0 atm, nuevamente se encuentra que la velocidad es
doble con respecto a la primera mezcla. Por lo tanto,

Velocidad « [Cl]

Combinando resultados, deducimos que la velocidad de la

reaccion entre.Hz y Cl2 en fase gaseosa es proporcional al producto de
las concentraciones de ambos gases:

Velocidad « [H2] [Cl2]

Velocidad = K [H2][Cl2]

La constante de proporcionalidad K es la constante de Ia
velgeidad-de reaccion, la-expresion completa se llama ley de la
velocidad de reaccién y se ha deducido experimentalmente.

3-13 EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE LA VELOCIDAD
DE REACCION.

_ Es una observacién comiin que cuando se eleva la temperatura de
un sistema de reaccion, aumenta la velocidad de la misma. Una regla

-empirica es que la velocidad de reaccidn se duplica por cada aumento
de10x C en la temperatura. e e




Consideramos esta relacién detalladamente si utilizamos el
modelo en que las moléculas deben entrar en colisién para reaccionar,
la explicacién parecerd muy directa. A medida que la temperatura se
eleva aumenta la velocidad media molecular. Las moléculas chocan con
mds frecuencia, asi la velocidad de reaccién aumenta porque aumenta
la frecuencia de las colisiones al elevarse la temperatura, como sucede
con la concentracion.

3-14 COLISIONES MOLECULARES.

‘

No todas las colisiones producen una reaccion si un gas se descom-
pone mediante un mecanismo de colisién bimolecular, la velocidad de
descomposicién debe ser proporcional al cuadrado de la concentracion.

| 2AB(g) = Ag(g) + B

AB(g) + AB(g) = A2(g) + B2(g)

Velocidad = K [AB]”

Se puede calcular que un mol de AB(g) a temperatura ambiente y
a una atmoésfera de presién, ocurren cada segundo aproximadamente
1028 colisiones moleculares en cada milfmetro de volumen gaseoso.
Como bajo éstas condiciones hay menos de 10% moléculas en cada
milimetro de gas, deberfamos esperar que todas las moléculas chocaran,
y por lo tanto, que reaccionaran en menos de una millonésima de
segundo.

Sin embargo, experimentalmente la reaccién no es répida. Esto

nos obliga a reconsiderar nuestro concepto fundamental en el modelo -
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de reacciones por colisién. Concluir que no toda colisién produce una
reaccion, de hecho, un porcentaje muy pequefo del nimero total de
colisiones da lugar a una reaccién. En la mayoria de las colisiones. las
dos moléculas chocan y rebotan sin que se verifique una reaccion
qufmica.

Debemos modificar nuestro modelo de reacciones por colision.
Habrd que considerar la energfa de la colision. No basta que las
moléculas choquen para que reaccionen, deben chocar con energia
suficiente para efectuar rupturas de enlace, el el_minime.de.energia re-
guendo para romper los enlacas e iniciar una re‘iZ‘J—)—n quimica se
llama umbral de e energfa de ivacion — o

i A e

Anteriormente hemos visto que las energias cinéticas mnleculurcs
medias son funcién de la temperatura; asi, podemos explica
son relativamente pocas las colisiones moleculares que originan una
reaccién. Para simplificar, consideremos que una molécula en una
colision bimolecular es estacionaria, entonces la energia total de
colisién serd la energia cinética de la segunda molécula que choca con

r por qué

la estacionaria. Las moléculas de gas tienen una energia cinética media
que aumenta con la temperatura a una temperatur
moléculas tendrdn una energia cinética inferior a
encima de la media. Asi, para cada temperatura, hay una distribucion
de energias cinéticas en torno al valor promedio (ver fig 3-2).

ira dada, unas

la media y otras por




NUMERO DE MOLECULAS

ENERGIA CINETICA

Fig. 3-2.

En nuestro caso simplificado, puede ocurrir una reaccién en la
colisién bimolecular cuando la energfa cinética de la segunda molécula
es mayor que la energfa de activacion; si ésta es alta, s6lo pocas
moléculas tienen energia suficiente para efectuar la reaccién.

Podemos probar en este modelo que es necesario que la energia
de activacién sea igual o que se sobrepase para que una colisién origine
una reaccién. Considere el efecto de la temperatura sobre la
distribucién de las energfas de colisién. De nuevo, suponiendo que en
una colisién bimolecular una molécula es estacionaria, vemos que 2 la
mayor temperatura hay més moléculas que tienen la mfnima energia de
colisién que se requiere para la reaccién. Es una consecuencia del
cambio en la curva_de la distribucién dela energia que tiene mas
moléculas de altas energias a més alta temperatuta. Es decir, que la
velocidad de reaccidén crece al aumentar la temperatura, hecho com-
probado experimentalmente. Resumiendo, !a velocidad.de una
reaccidn-depende de la frecuencia 'de colisiones.(efecto de

concentracién y temperatura) y de la energia de la colisién (efecto de
temperatura). - .

3.15 TEORIA DEL COMPLEJO ACTIVADO.

La proposicién de que las moléculas deben poscer una deter
minada cantidad de energia cinética para que ocurra una reaccion,
aparentemente ignora las reacciones exotérmicas. ¢Por qué estas reac-
ciones necesitan energia adicional para poderse efectuar? &Por qué
requieren energia de activacion? Sabemos que esto es cierto, ya que
muchas reacciones exotérmicas son bastante lentas. Como el modelo de
las reacciones por colisién parece explicar muchas otras preguntas, €s
l6gico que se trate de acomodar las reacciones ex6termicas en el mismo
modelo.

Observemos la reaccién general:
A+B——C+DHa>0

Supongamos que A y B chocan fomando momentineamente una
nueva especie:

A+ B——(AB) Ha >0

donde (A y B), la nueva especie se denomina complejo activado, Ha es
la'entaipia de activacion.

Poco después de su formacion, el complejo acti-vado se descom-
pone formando los productos de la reaccion.

(AB)—— C + P Hy = Ha + Hd

Este modelo de reacci6n quimica en el que hay un paso inter
medio, (la formacién de un complejo activado), es muy posibie. Al
chocar las moléculas tiene gue ocurrir una transposicién de 1os atomos
para formar nuevos enlaces quimicos. Si se han de formar productos de
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los reaccionantes, tales reagrupamientos podrian ocurrir en un
complejo activado. Desde que surgié la idea del complejo activado, se
han observado muchos de ellos; sin embargo, su "vida" es tan breve que
en la mayorfa de las reacciones no es posible la observacion directa.

Con_el.concepto del complejo.activado podemos relacionar-las
actividades.termodindmicas y cinéticas de un sistema de reaccién. La
clave.de dicha reaccién es que la entalpia de activacién, AHa, siempre
es exotérmica, La entalpia neta de la reaccién AHr, se determina
mediante la diferencia entre. AHay AHd.

3-16 CATALISIS HETEROGENEA Y HOMOGENEA.

Es sabido que el di6xido de manganeso s6lido cataliza la
descomposicién del peroxido de hidrégeno acuoso.

MnO2(s)

H202(aq) H20 + 112 Og)

Muchas reacciones en fase gaseosa son catalizadas por sélidos, un
método industrial para la fabricacién de 4cido sulfirico implica la
oxidaci6n del di6xido de azufre a triéxido de azufre, usando pentéxido
de vanadio-s6lido como catalizador.

ViOS(s)
2803(g) F O2(g) - 2803(g)

Un _catalizador -que-no-estd _en el mismo estado f151wos

rcaccwnante.s se llama catalizador heterogéneo Sc cree que cuanclo se

superfnc:e de este catalxzador por un proceso llamado gnmmmm
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Esio permite a los reaccionantes reaccionar con una menor energia de
activacion.

_Si el catalizador tiene ia rmcma{form‘ de los reaccionantes, se
Jlama catalizador homogeneo y en el proce dimiento de las cAmaras de
plomo, 6tro método para be"lCdr el 4cido sulfirico, la oxidacién del

SOz gaseoso hasta SO3, es catalizada por el diéxido de nitrégeno
gaseoso, NO2:

NO2(g)
280(g) + O2(g) 2503(g)

La reaccién entre cloruro de talio (I) y cloruro de cerio (1V) es

catalizada por una pequefia cantidad de cloruro de manganeso (II)
acuoso”

MﬂClZ(aq)

TICl(ag) + 2CeCl4(aq) —- TICl3(aq) + 2CeCl3(aq)

En ambas reacciones con catalizadores homogéneos, es probable
que el catalizador intervenga en una serie de pasos que s6lo implican
colisiones bimoleculares, mientras que las reacciones sin catalizadores
podrian implicar etapas trimoleculares en su mecanismo de reaccion.

Aunque los. catalizadores.se-utilizan.mucho.en.la industria, falta
aprender.mucho-sobre mecanismos de-catdlisis. En gran parte la
seleccion de un catalizador apropiado para una reaccién implica con-
jeturas; conviene aclarar los mecanismos catalfticos por su importancia,
no sélo industrial, sino para la vida misma. Casi todas las reacciones.que.

ocurren-dentro_de _las células vivas son catalizadas por suatanc;as
,Hamadasanzimas




UNIDAD IV,

BALANCEO DE ECUACIONES.

Aun y cuando en la unidad anterior deberfamos haber aprendido
a representar las reacciones quimicas mediante ecuaciones, falta por
estudiar ahora una parte muy importante sobre este tema.

Ahora se debe vigilar que dicha ecuacién no se contraponga con
laley de la conservacién de la materia, o sea, que la misma cantidad de
dtomos que reaccionan, deber4 ser la misma cantidad de 4tomos que sc
forman en los productos.

El realizar lo anterior se le llama balancear las ecuaciones para
que sea una representacion real de lo que ocurre en la naturaleza.

Pues bien, en esta unidad estudiaremos tres métodos para balan-
cear las ecuaciones, siendo estos: a) tanteo, b) ion- electron, ¢) estado
de oxidacién.




OBJETIVOS.

AUTOEVALUACION.

Al terminar esta unidad, el alumno debera ser capaz de:

1.- Utilizar las reglas generales para balanceo de ecuaciones.

2.- Balancear ecuaciones por cualquiera de los siguientes tre
métodos:

a) Tanteo.
b) Ion-elect6n.
c¢) Estado de oxidacién o redox.

3.- Definir los siguientes términos:.

a) Oxidacion.
b) Reduccién.
¢) Agente oxidante.

d) Agente reductor.

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE.

Ademas de leer integramente el capitulo 4, serd de suma impui
tancia que realices los ejercicios propuestos, asf como los que tu maests
exponga en el sal6n de clase.

Ajustar las siguientes ecuaciones por cualquier método de los
demostrados en este capftulo.

1.-CdS + Iz + HCl—— CdCI2 + HI + S

2.- NaC204 + KMnO4s + H28S04 —— K2S04 + NaSO4 +
H20 + MnSO4 + CO2 + H20

3.- KBr + H2804—— K25804 + Br2 + SO2 + H20

4.- Cr203 + Na2CO3 + KNO3 Na2CrO4 + CO2 + KNO2
5.-Zn + HNO3 Zn(NO3)2 + H20 + NH4NO3

6.- MnO + PbO2 + HNO3 — HMnO4 + Pb(NO3)2 + H20

7.-Crl3 + KOH + Clz2—— K2CrO4 + KIOs4 + KCI + H20

8.- Ca3(PO4)2 + SiO2 + C CaSiO3 + P4 + CO

9.- MnSO4 + (NH4)25208 + H20 ——— MnO2 + H2804 +
(NH4)2SO4

10.- I}({zCOrzO7 + SnCl2 + HCl —— CrCl3 + SnCls + KClI +
2

REQUISITO.

Como requisito, deberés entregar las ecuaciones correctamente
balanceadas a tu maestro un dia antes del examen.




CAPITULO IV,

BALANCEO DE ECUACIONES.

LA 4-1 INTRODUCCION.

Es de suma importancia, antes de realizar ejercicios de balanceo
de ecuaciones, dejar claro que una ecuacién qufmica que no est4 balan-
ceada, realmente no esté representando a una reaccién quimica. Esto
se puede explicar por un simple hecho, es el que cualquier reaccié6n al
llevarse a cabo, nunca gana o pierde 4tomos de los que se involucran en
la reacci6n; dicho en otras palabras, la qufmica cumple con la ley de la
conservacién de la materia en el sentido de que la misma cantidad de
materia que entra a reaccionar es la misma cantidad que se obtiene en
forma de productos.

Ya aclarado todo lo anterior y tomando en cuenta entonces que el
saber ajustar o balancear ecuaciones qufmicas ser4 de primordial im-
| portancia para el estudio de la quimica, en este capitulo estudiaremos
tres métodos comtinmente empleados para balancear a las ecuaciones,
siendo éstos: a) tanteo, b) ion-electrén y c) estado de oxidacién.




42 REGLAS GENERALES PARA EL BALANCEO Dgj
ECUACIONES.

——

Para balancear ecuaciones, cualgquiera que sea el método que s
vaya a utilizar, hay que tomar en cuenta antes algunas reglas que con:

sideraremos aqui.

En primer lugar, una ecuacién qufmica va mas alld de ser un simple
ejercicio matemético ya que cuando se escribe la ecuacion, se estal
representando algo que realmente ocurre enla naturaleza; ademaés, pan
poder_escribir y balancear una ecuacion quimica correctamentg,

tenemos que saber:

a) {Cudles sustancias estdn reaccionandoy produciéndose durant
la reaccién?

b) Las férmulas correctas de todas las sustancias que interviengl
en la reaccion.

¢) Considerar cada 4tomo antes y después de la reaccién, o se
vigilar que se cumpla la ley de la conservacion de la materia.

Los calculos basados en ecuaciones quimicas se encuentran entig
las m4s importantes en la Qufmica. Con respecto a los nimeros relativd
de moléculas de reactivos y productos que se indican mediante |
coeficientes de las férmulas que representan a las moléculas. Ko
ejemplo;-la-combustién del amoniace en oxigeno se represenl
mediante-la ecuacién quimica balanceada:

4NHj3 + 30— 2Nz + 6H20

en el cual, los coeficientes algebraicos 4, 3, 2y 6 indican que 4 molécul
de NH3 reaccionan con 3 moléculas de O2 para formar 2 moléculas
N2 y 6 moléculas de H20. La ecuacién balanceada no indica necesari
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_“_rs?m’filqu\ §14 moléculas de NH3 se mezclan con 3 moiéculas de Q. 1.
,'-gaCCLOH, en la forma indicada, se vaya a lievar hasta su ‘t‘*: = («2f 2
:'slgunas reacciones entre sustancias qui’mir;sh;c':"n']*mm'l'bii’
m’stal}tér‘eame;ae al mezclarlas, algunas se lievan aqmbf) : l In fa*si.
221:3;25;)1:65; de ug tiempo infinito. La ixlierpfétar;;i;ﬁr{ Sjlf;;niﬂ;;ﬂ 1’1

balanceada para todas las fas igui e
m,ezcla gran ndmero I;c mG?e‘éjgtilalxi dzat:?%-(l);;aoej !sae sflgil le'f‘».té(‘ :'*§l SC
nimero de moi:écu?as de N2y H20. Enun instante d;do no’ ::‘EPC;;CIFO
que todo el NH3 o el Oz se hayan consumido, sin(; que& c(xalqi;:;

reaccién que ocurra lo harg .
. en la rela 1 }
 SRGiGh: 2ci6n molecular prescrita por la

i,

E P 1
indicad!:l la4l§?cc;6n a\nt&mr, los 4tomos en siete de las moléculas
o 6;{5 ( 13,‘ 302) se reacomodan para formar ocho moléculas
mo!,é,,cm 2); n‘o e:xmtbc: una regla algebraica que gobierne estz niimero de

as; sin embargo, el nimer é A /

' 3 o de dtomos de cada lad

ecuacién debe estar bal: A Soiick
g anceado para cada element

: ; C 0, puesto que )¢

reaccién obedece las le i : v A
] yes. de la conservacién de la materi

t e ; materia y de no
transmutabilidad de los elementos. Por 1o tanto, l1a ecuacion se ba!ance:;

y se verifica contando los 4tom ; ; _
moléeulas.  Atomos de cada tipo (4N, 12H, 60). no las

- El nimero de stomos de cada elemento

sustancia dada se encuentra multiplicando el subinc(li?:e Zza’crﬁ; e?:ml::la
mrépreseﬁfgliglg?rpm el coeficiente de la f6rmula. Por lo téntb; 4NH%
1 i ‘(])mos de H, puesto que hay 3 4tomos de H&f eada unél
Wi mung 1?u as dt? NH3. En algunas férmulas més, complejas, se
slind 1¥61car varios subfndices antes de multiplicar por el coefi-
Lie a: rmula completa. Asf 3(NH4)2S04 representa 24 4tomos
cont" puesto que cada una de las tres unidades férmula de (NH4)SO4

iene 2 radicales NHa, cada uno de los cuales, a su vez, contiene 4

: dtomos de H.




4-3 BALANCEO DE ECUACIONES POR EL METODO D;
TANTEO. |

——
k

En este método, como su nombre lo indica, al tanteo se deberf}

poner-coeficientes a las férmulas que representan la ecuacion, panf
tratar de balancearlas, sin embargo, se siguen ciertos lineamientos comy
los explicaremos a continuacién proponiendo ciertos ejemplos.

EJEMPLO 1. !

Representa la ecuacién quimica balanceada de descomposiciti
térmica del clorato de potasio con formacién de cloruro de potasio y gi
oxigeno.

a) Primero tendremos que establecer las formulas para loi
reactivos y productos.

KCIlO3 = clorato de potasio.

KCl = cloruro de potasio.
02 = oxigeno gaseoso.
b) Entonces, la reacciop se representa asi:
i, P e ook

'KCI03 — KCI + Oz
95 ¥ i

¢) Ahora hay que considerar cada 4tomo y balancearlos (quf

haya la misma cantidad) en cada lado de la ecuacién.

Inmediatamente se observa que los 4tomos de potasio y de clor
estdn balanceados, sin embargo hay tres 4tomos de oxigeno como rea
tivos y s6lo aparecen dos de los productos. Lo indicado es obtener
minimo comin miltiplo para 3 y 2, y éste es el 6; por lo tanto, §
multiplicamos los tres 4tomos de oxigeno reactivo por 2 nos darénf
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stomos de oxigeno, igualmente multipli'cando los dos 4tomos de oxigeno
en el producto por 3 nos darén 6 4tomos de oxigeno.

Aqui hay que recordar que no podemos modificar los subindices
de las .férmqlas' ya propuestas, por consiguiente, hay que hacer las
operaciones indicadas acomodando dichos nimeros como coeficientes
lo cual automaticamente afecta a toda la férmula, quedando de la
siguiente manera:

ZKCi03 — KCI + 302

. p.(Ahora sf estdn balanceados los 4tomos de oxigeno en ambos lados
de la ecuacion, pero se han desbalanceado los 4tomos de cloro y potasio,
ya que mientras en los reactivos (del lado izquierdo de la ecuacién)
tenemos ahora 2 4tomos de potasio y 2 de cloro. En los productos (del
lado derecho de la ecuacién) solamente tenemos uno de potasio y uno
de cloro. Por consiguiente,lo que se debe de hacer, es colocar como
coeficiente un 2 en el cloruro de potasio (KCI) de los productos, y en
consecuencia, la ecuacién quedar4 totalmente balanceada.

2KCIO3 —— 2KCI + 302

EJEMPLO 2. ' v

Representa la ecuacién qufmica balanceada para la combusti6n
C9mpleta del benceno en presencia del oxigeno con formaci6n de
diéxido de carbono y vapor de agua.

a) Se establecen las férmulas para reactivos y productos.
CesHs
02
CO2

= benceno.

oxigeno gaseoso.

= dibéxido de carbono.

vapor de agua.
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b) Se representa la reaccién.
Cells + 02 — CO2 + H20. ,

Mo ¥

¢) Para ajustar la ecuaci6én vemos que los reactivos tenemog|
4tomos de carbono y 6 de hld*égeno por lo tanto, en}
primera eleccién deberiamos colocar como coeficiente de
diéxido de carbono un 6 y del agua un 3 para comenzf
aparentemente, a-balancear la ecuacidn. |

CeHig + 02 — 6802 + 3H0 |

Hasta aqui tenemos igualados los carbonos e hidr6genos en ambyf
lados de 13 ecuacién, sin embargo, el oxigeno en los reactivos tan sl
son 2 dtomos, mientras que en los productos suman 15. Como el oxigen
es una mélecula diatémica, tendriamos que agregar un coeficiente frad

cionado en los reactivos de 7 1/2 1o cual es vélido pero no recomendabi

para balancear l1a ecuacifn.
CeHs + 712 03— 6CO; + 3H20
Entonces, aquf la sugerenia es multiplicar por dos toda la ecuacif

para que aparezcan en los coeficientes puros nimeros enteros y qi
quede perfectamente balanceada:

(2)CgHs + 7 1/2 02— 6CO2 + 3H20
al multiplicar, quedara4:
2C¢He + 1502— 12CO2 + 6H20

la cual es la expresién més correcta de la reaccién que realmente ocurllI
en la naturaleza.

Como ejercicio intermedio del capitulo y para comprobar que ha
quedado entendido lo que se ha expuesto, balancea, por el método de
tanteo, las siguientes ecuaciones quimicas.

a)
b)

¢)
d)

Al203 + HCl— AICI3 + H20
CaCO3 — CaO + CO2

Al + Fe203 — Al203 + Fe.
NH3 + O2— NO + H20

4-4 BALANCEO DE ECUACIONES POR EL METODO ION-
ELECTRON.

Tanto para el método de ion-electrén como para el de estados de
oxidaciOn, seréd indispensable que el alumno se familiarice con los
estados de oxidacién de los elementos, de lo contrario, todo esfuerzo
por comprender estos métodos serd en vano.

Empezaremos por definir dos términos de insuperable importan-
cia para tratar este tema y que son:

Oxidacién. Es un cambio qufmico en el que un 4tomo o grupo
de 4tomos pierde electrones (pérdida de
electrones).

Reduccién. Esun cambio qufmico en el que un 4tomo o grupo

de 4tomos gana electrones (ranancia de
electrones).

Para simplificar las definiciones de estos términos atiendan lo

siguiente:
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Cuando un 4tomo neutro se convierte en un ion positivo, significa |
que dicho 4tomo ha perdido cargas negativas o bien electrones, 0 biep
se ha oxidado. -

Fe — FeJr2 + 2¢

En esta ecuaci6n parcial, en el lado derecho aparece (2¢) lo que
significa los dos electrones que el fierro ha perdido de su estado neutro,§

Por otro lado, cuando un 4tomo neutro, se transforma en un anién
(ion negativo) significa que dicho 4tomo ha ganado cargas negativas, 0
bien electrones, o bien, que se ha reducido.

Clz + 2¢ —2C1

Ahora bien, la oxidacién y la reduccién siempre se presental
simultdneamente en una ecuacién y, desde luego, la suma total d
electrones perdidos por 4tomos o grupos de 4tomos que se oxiden,
deber4n ser igual a los ganados por los 4tomos o0 grupos de 4tomos qut
se reduzcan.

Otra manera de definir a la oxidacién puede ser como sigue: cl‘
aumento de estado de oxidacién es una oxidacién y la disminuci6n d
dicho estado es una reduccién.

La definici6n de los siguientes términos serd de mucha ayuda parif
comprender el tema.

Agente
oxidante.

Ser4 aquel que provoque que un 4tomo o grupo de
estos se oxide, o sea, que pierda electrones, enton-
ces el agente oxidante ganar4 esos electrones y si
gana electrones es reduccién, entonces los agentes
oxidantes se reducen al efectuar esta accifn.

Provocan que un 4tomo o grupo de éstos ganen
electrones, o sea que se reduzca y estos electrones
serdn obtenidos del agente reductor el cual los
perder4 lo que significa que los agentes reductores
se oxiden al efectuar esta acci6n.

' Agentes
. reduc-
' tores.

Ahora pasemos a describir el método ion-electrén para el balan-
ceo de ecuaciones, y lo haremos por pasos. ~

Ejemplo 3:

v

1.- Como siempre se escribe la ecuacién que incluye a los reac-
tivos y productos que contienen a los elementos que sufren
una variacién en su estado de oxidacién. Ejemplo:

HNO3 + H2S— NO + S + Hy0

2.- Escribe una ecuaci6n parcial para el agente oxidante con el
“elemento que reduce su estado de oxidacién en cada
miembro de la ecuaci6n. El elemento en cuestién no deberi
escribirse como un itomo libre o ion, a no ser que exista

realmente como tal, o sea que se escribird como parte de una
molécula real o i6nica.

Para el agente que estamos realizando, el agente oxidante es
el ion nitrato ?NO:;) dado que contiene al nitrégeno que
sufre una reduccién de su estado de oxidaci6n ya que en el

nitrato el nitrégeno posee un estado de oxidaci6én de +Syen
el NO de +2, entonces:

NO3 — NO

3.- Se escribe otra ecuaci6n parcial para el agente reductor con

el elemento que aumenta su estado de oxidaci6n en cada
miembro de la ecuaci6n.




Para nuestro ejemplo, el agente reductor es el H2S, puesto
que el azufre aumenta su estado de oxidacién de -22a O en el
azufre elemental S. '

H28S — S

4.~ Ahora se igualanlas ecuaciones parciales en cuanto al nimero
de 4tor..ss de cada elemento. En las disoluciones 4cidas o
neutras se puede anadir H20 y H ™~ para conseguir que se
igualen los dtomos de oxigeno e hidrogeno. Se empieza por
los de oxigenaq.

Por cada 4tomo de oxigeno de m4s en algiin miembro de la
ecnacion s» a~acurala igualacion agregando ung molécula de
‘H20 en LU miembroyluegose emplean H = paraigualar
los hidrégenos.

Que quede claro que no se emplean moléculas de O2 ni Hz
ara igualar estos dtomos, a menos.gue de por si en esta
orma estén participando en la ecuacion.

Por otro lado. si la soluci6n es bésica se puede utilizar OH.
Para nuestro ejemplo, la ecuacién del agente oxidante se
agregan 2H20 para igualar los oxigenos del lado dérecho de
la ecuacién y por lo tanto, para l%ualur los hidrégenos se
anaden 4H  del lado izquierdo de la ecuacién, quedando:

4H"Y + NOy ——=NO + 2H20

;’}fgra el agente reductor, la ecuacién se iguala afadiendo
2 1B

en el lado derecho de 1a misma.

< 8" 2 +
'2-'31-——*- S + ZH

5.- Siunelemento que sufre un cambio en el estado de oxidacién
forma complejos en uno de Sus estados de oxidaci6n con
alglin otro clemento, deben igualarse los grupos que for:
maron complej 1 una especie de este elemento en el

z?}is.mo estado de oxidacién con que se encuentra en el com-
plejo.

.- Se igualan cada ecuacién parcial en cuanto al nimero de
cargas afiadiendo electrones en el primero o segundo
miembro de Ia scuaciba. Si se han seguido correctamente las
reglas anteriores, se encontrardn con que hay que agregar
electrones en el primer miembro de 1a ecuacién parcial del
agente oxidante y en el segundo miembro de la ecuacién
parcial del agente reductor.

Para nuestro ejemplo:

a) Por el paso 4 nos podemos dar cuenta que para el primer
miembro la carga serfa +4 - 1 = +3 y en el segundo
miembro es 0; por lo que se deben anadir 3 electrones en el
primer miembro para equilibrar las cargas:

4H" + NO3 + 3¢ — NO + 2H0

b) Por otro lado, para la ecuaci6n del agente reductor en el
primer miembro, la carga es 0y en el segundo es + 2 por lo
que deben agregarse 2 electrones a éste.

HS——S +2H" +2¢
7.- Hay que igualar la cantidad de electrones perdidos y ganados

en las 2 ecuaciones anteriores, multiplicando las ecuaciones
por algin nimero que iguale a los electrones.

2)4H' + NO3 + 3¢ —NO + 2H>0

quedarfa:
8H' + 2NO3 + 6 e — 2NO + 4H20
(3)H2S— S + 2H' + 2¢
quedaria:
3H2S—3S + 6H" + 6¢

B —

=
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=
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Ahora, se suman las dos ecuaciones parciales que hayayf Ejemplo 4:
resultado de estas multiplicaciones. En la ecuacién resul / &
tante, se anulan todos los términos comunes de amb KtC? o +MTer—-Ka + oY 0ly + H20 + O
miembros, y desde luego, todos los electrones debe /
anularse. /[ : . ,
a) Para baldncear la ecuacién parcial para el agente oxidante
Segfin nuestro ejemplo: se proc¢de de la siguieinte manera:

2 3+
8H* + 2NO3 + 6e —  2NO + 4H20 G, 9
Cr207” Tt

3H2S — 3S + 6HY + 6¢ ,

)72 3+
8H' + 2NO + 3H2S + 6e'—  2NO + 3S + 4H204 Cr207 2Cr’* + 7TH20
6H' + 6e 14H* + Cr207* 202" + 7h0

: . : . 14H* + Cr207% + 667 —— 2Cr** + TH20
Como el término 6e” aparece en ambos lados, se suprime asi comof

restar 6H " alos 8H " quedando sélo 2H i

b) Para balancear la ecuaci6n parcial para el agente reductor
se procede de la siguiente forma:

ClI' =a€h

De esta manera la ecuaciébn muestra todos los iones que reac 2CI B= Ch
cionan y los compuestos de una forma mds apropiada.

2H' + 2NO3 + 3H2— 2NO + 4H20 + 38

2C1I" = Cl2"+ 2¢
En este caso, para saber cudnto HNO3 reacciona, se combina l . —
. 5 > . c) La ecuacién total multiplicada y sumada es:
cantidad de H™ con la de NO3’; entonces, la ecuacién final ya balan ) P y

ceada quedarfa de la siguiente manera: Ix 14H* + Cra07% + 66— S03Y 4 TH;0)

2HNO3 + 3H2S— 2NO + 4H20 + 3s 3 x

0] R — Clz + 2¢)

10.- Se comprueba la ecuacién final contando el namero d Los 14H™ se agregaron como 14H ¥CI'y 6 de los 14 iones cloruro
4tomos de cada elemento en ambos miembros de la ecuaci@if se oxidaron. Se pueden agregar 8Cl° més en cada lado de la ecuaci6n

y se calculan las cargas netas de cada uno de ellos. | pararepresentar a los Cl” que no se oxidaron. En forma similar, pueden

‘ agrggarse 2K " a cada lado para mostrar que el Cr207” vino del
K2*Cra07%




| 45 BALANCEO DE ECUACIONES POR EL METODO DEL
14H"* + 6CI' + 8CI' + 2K* + Cr07" — ESTADO DE OXIDACION.

202t + 2K* + 8CI + 3Cl2 + 7TH20

Al igual que en el punto anterior, para realizar el balanceo de Ias

ecuaciones mediante el método redox, se deber4n seguir una serie de

' reglas que a continuacién explicaremos al mismo tiempo que se resuelve
un ejemplo para ilustrar el tema. :

14HCl1 + K2Cr207 — 2CrCls + 2KCl + 3Cl2 + 7H20

1.- Primero, desde lue‘f escribe la ecuacién que incluye

L BE_LL A’ : : L - ! 0, S
EJERCICIO. alos reactivos y productos %ue contienen a los elementos que
\ sufren variacion en su estado de oxidacién.

Balancear las siguientes ecuaciones por el método ion- electrif
utilizando las reglas antes sefaladas.
e S ——
Ejemplo S. ;
-a) Cu§ + HNO3 — Cu(NO3)2 + S + H20 + NO Jetp

Vamos a utilizar la misma ecuacién del punto anterior.

b) KMnO4 + HCl— KCI + MnCl2 + H20 + Cl2

HNO3 + HaS— NO + § + H20
¢) FeClz + H202 + HCl— FeCl3 + H20

2.- Se determina la variacién que sufre en su estado de oxidacién
d) Cu + HNO3— Cu(NO3)2 + H20 + NO un elemento del agente oxidante. El niimero de electrones
ganados es igual a esta variacién, y se multiplica por el

) HNO3 + HI NO + I + H20 nimero de 4tomos que sufren el cambio.
e 3 PP

En nuestro ejemplo, N vari6é de +5en el NO3 a2 +2 en el
NO, entonces, la variacién es de 3 o sea que gano 3
electrones; y como es un s6lo 4tomo de nitrégeno, no se
multiplica.

N*3 4 3¢ —sN*?2

3.- Se hace exactamente lo mismo que en el punto anterior para
el elemento del agente reductor. Para nuestro ejemplo, el
azufre vari6 desde -2 en el H2S a 0 en el S, entonces, la
variacion es de 2 o sea que el S perdi6 2 electrones, y como
.es un solo 4tomo de azufre, no se multiplica.
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g2 S0 4+ 2 6.- Se comprueba el conteo de 4tomos en ambos lados de la
— e ecuacion para corroborar que esté correcto.
4.- Ahora, cada fé6rmula o representacién parcial se multiplica
por algiin nimero que haga posible que el total de electrones ,
perdidos por el agente reductor, sea igual al total de mplo 6.
electrones ganados por el agente oxidante. '

Si tenemos: ccibn.

“‘Balancéese la siguiente ecuacién por el método oxidaci6n-

N2 el e N

K2*Cr2%707% + HYCI'—— KCl + C2*Cls™ + H20 + C1°
S'z—o So- +2e A

A f . 5) Ageﬁte oxidante:
(A Para igualar electrones %anados y perdidos, los 3 del N se | - %
i multiplican por 2.y los 2 del S por 3, asf, quedarén 6e en Cr2 — cit

i ambos lados.

(R ¢ 6+ 3+
el I - Cr2 s 2¢r
k! IN*S 4 6" — 2N 2 ¥

: Cr®t +6e—- 20°°
3572 e 35° 4 6el :

b»)"Agem‘e reductor:

N4 3624 6t L O 4 380 4 68

N o

Se eliminan los electrones en ambos lados.

e AN Eoud c1”

Es debido a esto que el coeficiente para el HNO3 y el NO ) _
serd de 2, asf como de 3 para el H2S y S. Hasta aquf la - 2Cl . il
ecuacién quedaria asi: '

Clz0 + 2e’

¢) Ecuaci6n total multiplicando y sumando es:

2HNO3 + 3H2S — 2NO + 3S 1xCr®t + 6e — 20

5.- Para una simple inspeccién se completan los coeficientes

- ; 0 =
apropiados para el resto de la ecuacion. &2 RN

Para nuestro ejemplo, los 8 4tomos de hidrégeno del primer
miembro (2 del HNO3 mas 6 del H2S) deberan, 16gicamente,
formar 4 de H20 en el segundo miembro; entonces la
ecuacién final ya balanceada serfa:

2HNO3 + 3H2S ®A 2NO + 3S + 4H20
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Cra®t 46 T e ==52Cr ¥ -4 3CKY 4 6e”

Aplicando el método del tanteo. Por inspecci6n, los 7 4tomos
de oxigeno en K2Cr207 forman 7H20. Para 7H20 se
necesitan 14 4tomos de H, que pueden obtenerse de 14HCI.
Puesto que 6 de los iones cloruro se oxidaron a Cly, los
restantes 8(14 - 6) deben aparecer en el lado derecho como

103




KCl o CrCla. Més ain, un K2Cr207 proporcionan 2KCl. Py
lo tanto, el coeficiente de HCl es 14 del H20 es 7y del K
es 2.

K2Cr207 + 14HCl—— 2CrCl3 + 3Cl2 + 7H20 + 2KCL

|

Balancear las siguientes ecuaciones por el método de estado d
oxidaci6n.

EJERCICIO.

a) CuO + NH3 N2 + H20 + Cu

b) KC103 + H2504

KHSO4 + O2 + ClO2 + H20

¢) Sn + HNO3 SnO2 + NO2 + H20

d) I + HNO3 HIO3 + NO2 + H20

e) KI + H2S504 K2804 + I2 + H2S + H20

ESTEQUIOMETRIA I.

Aunque desde mediados de 1800, ya se habfan encontrado
métodos para comparar los pesos de los 4tomos y moléculas,
aproximadamente a principios de 1900, se desarrollaron nuevos
métodos para contar a los 4&tomos o0 moléculas sencillas.

Actualmente una parte de la quimica, se ha especializado en
estudiar cdlculos basados en las medidas de las masas de los compuestos,
siendo €sta la estequiometrfa; aqui iniciaremos el estudio de esta im-
portante rama, la cual a través de tres unidades consecutivas culminara
con el estudio de las relaciones de masa (ponderales en las reacciones
quimicas). '

OBJETIVOS.

Al terminar la presente unidad, el alumno deber4 ser capaz de:

1.- Definir estequiometrfa.
2.- Enunciar las leyes de:

a) Conservacién de la materia.

b) Composicién constante.




KCl o CrCla. Més ain, un K2Cr207 proporcionan 2KCl. Py
lo tanto, el coeficiente de HCl es 14 del H20 es 7y del K
es 2.

K2Cr207 + 14HCl—— 2CrCl3 + 3Cl2 + 7H20 + 2KCL

|

Balancear las siguientes ecuaciones por el método de estado d
oxidaci6n.

EJERCICIO.

a) CuO + NH3 N2 + H20 + Cu

b) KC103 + H2504

KHSO4 + O2 + ClO2 + H20

¢) Sn + HNO3 SnO2 + NO2 + H20

d) I + HNO3 HIO3 + NO2 + H20

e) KI + H2S504 K2804 + I2 + H2S + H20

ESTEQUIOMETRIA I.

Aunque desde mediados de 1800, ya se habfan encontrado
métodos para comparar los pesos de los 4tomos y moléculas,
aproximadamente a principios de 1900, se desarrollaron nuevos
métodos para contar a los 4&tomos o0 moléculas sencillas.

Actualmente una parte de la quimica, se ha especializado en
estudiar cdlculos basados en las medidas de las masas de los compuestos,
siendo €sta la estequiometrfa; aqui iniciaremos el estudio de esta im-
portante rama, la cual a través de tres unidades consecutivas culminara
con el estudio de las relaciones de masa (ponderales en las reacciones
quimicas). '

OBJETIVOS.

Al terminar la presente unidad, el alumno deber4 ser capaz de:

1.- Definir estequiometrfa.
2.- Enunciar las leyes de:

a) Conservacién de la materia.

b) Composicién constante.




¢) Proporciones miiltiples.

d) La combinacién de volimenes de Gay-Lussac.

3.- Explicar y enunciar la hip6tesis de Avogadro.

CAPITULOY,

4.- Explicar el significado del niimero de Avogadro.

S.- Definir los siguientes términos:

ESTEQUIOMETRIA I.
a) Mol.

b) U.m.a.
¢) Densidad.

d) Peso atémico relativo.

5-1 DEFINICION DE ESTEQUIOMETRIA.

e) Peso molecular relativo. : Este es el primero de una serie de tres capitulos dedicados al
estudio de la estequiometrfa, y se debe principalmente, a que este tema
es de suma importancia en la qufmica dado que si como ya se expuso
anteriormente que la qufmica siempre cumple con la ley de la
PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE. conservacién de la ma.teria, es .légico suponer t?ntonces'qge cuan.do se
lleva a cabo una reacci6n quimica con frecuencia los,quimicos se inter-

) esan en la cantidad de productos que se pueden formar a partir de
Deberés estudiar el capitulo S de tu libro de texto. cantidades especificas de reactivos.

Como ya vimos anteriormente en una reaccién qufmica se conser-

\va la masa, de donde una cantidad especifica de reactivos reacionard

REQUISITO. para dar una cantidad especifica de productos; y en cuanto se conoce la

ecuacion que representa esta reaccién, se podrén deducir las relaciones

de masa entre los reactivos y los productos individualmente, Les

cdlculos .que-comprenden ¢stas relaciones de masa-se"les~denontina
‘caleulos estequiometricos.

Tu maestro te pedird que realices un trabajo, el cual deberd
entregar un dia antes del examen para que tengas derecho al mismo.

'Estequiopgéﬁn.evuaa palabra compuesta en la que metria se
Tefiere-ata medida delasmasasy estequio palabra griega que se refiere
*a—b&vl‘ementos o'partes de los compuestos de donde se deduce que
estequiometrfa-se refiere.a las relaciones de masa en las reacciones
quimicas.




5-2 LEY DE LA CONSERVACION DE LA MATERIA. G materia, que dice: La masa no se crea ni se-desteuye, sdlg se trans.
'\ -—fﬂma‘”“

Desde el siglo XVIII se desarrollaron diferentes métodos co l Sdedl _ .
fin de medir voliimenes de gases, asf como pesar gases, liquidos y s()lido@‘ LO&heChOS'ql;e «pel'mltleI'Ol:l O_btener la-conelusion anterior fueron
To mismo que para llevar a cabo reacciones quimicas de tal manera gy expuestos QCS(:)T 1756 é)or el quimico _ruso M. V LomOHOSOV;‘a_unque
los pesos de las sustancias reaccionantes y de los productos formadosgf quizd por Pfg 3"1135 e traducci6n este trabajo no fue conocido en
pudieran medir con presicién. Europa Occidental.

Por otro lado, en 1793 el francés Antoine Lavoisier formul6 la

misma ley independientemente y en base a sus propios experimentos, la

' formul6 en los siguientes términos: durante un cambio quimico, la

{li i #\s/uma de las masas de los reactivos originales y delos productos finales
L son aparentemente iguales,

s

En otras palabras, observé que atin cuando las sustancias se trans-
forman en otras completamente diferentes durante un cambio quimico,
no habfa destrucci6n ni creacién evidente de materia, parecia que la
masa permanecia siempre igual. Aparentemente por ejemplo, cuando
unavela se quema, se destruye; pero como dicen las apariencias engafian
yaque sise pesan los reactivos y los productos de una reaccién quimica,
se observa que se conserva la misma masa y cuando algunas sustancias
s¢ transforman en gas, no hay un cambio evidente de masa.

Peso de la ampolla, cl Mg2+ | Pesodela ampolla y las

_ ) Tratando de explicar esta teorfa, diremos que de. acuerdo-conta
yel 0% 55 g \ cenizas blancas: 55 g. : teorfa atémica, cualquier cambio quimico es la combinaeién-de dtomos
Fig. 5-1. Un filamento de magnesio sc introduce en una ampolla de cristal qu vé’t‘ e l? | * '“q.; = 41 é& . p - .
3 ) i 00N 0tros.4t n;-la-separacién-de. ! s dtomos, pe
sc llena de oxfgeno y se cicrra herméticamente, pesdndosc a continuaci6n (izquierds) LL0S-dlomos o-bien;-la SOPAEac €-dtomos.de otros atomos; pero
¢l ningun momento hay alteraci6n en la masa de los 4tomos y al final

orta U 12 reaccion existir4 la misma cantidad de atomos que habia al prin-
magnesio desaparece completamente quedando las paredes de la ampolla cubicrl ] P

X N . ¢ipio simplemente que se han combinado de manera diferente y por lo
iza ido de magnesio). Sin €mbargo, el peso permanece inalteral 4 . ] o
?; ccn; )s NS Relnaneiy & e tanto, se sigue conservando la cantidad de materia original.
€recna).

Se aplica una tensién eléctrica entre los puntos "ab” para encender ¢l magnesio.

Estos experimentos permitieron a los investigadores descubrir un
serie de hechos y establecer ciertas leyes fundamentales relativas a 1
combinaciones quimicas. Una de estas leyes es la de la conservacion
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5.3 LEY DE LA COMPOSICION CONSTANTE.

Esta es una ley importante de la quimica ya que su comprensin
da solidez a los conocimientos sobre esta materia y se descubrif
mediante el estudio de la composicién (co6mo y en qué cantidades
estaban formadas) de muchos compuestos; Ja=ley-se-definesasizlin
compuesto quimico puro, estars constituido porlos mismos-elementos
\ias cuales-se-emcuentran combinados _en una relacién_constante-de

{

Para comprender esta ley utilizaremos el caso del agua, cuy
composicién ha sido determinada muchas veces y siempre se obtiene ¢l
mismo resultado.

El agua, como su férmula lo indica, esta formada por dos atoma
de hidrégeno y uno de oxigeno H20. Suponiendo que tuvieramos 10{
gramos de agua, al estudiar la composicién de cada elementy
obtendriamos que de esos 100 gramos de agua, 11.19 g correspondend
hidrégeno lo cual representaria el 11.19 %; de igual manen
encontrarfamos que 88.81 g corresponden al oxigeno que a su Vel
representa el 88.81 % del total de agua; y estos porcentajes dt
composicion del hidrégeno y oxigeno en el agua siempre se repetiral
asf tengamos 1000 g de agua o 10 toneladas de la misma, lo cual explit
el por qué de laleydela composicion constante.

Al igual que el caso del agua, en cualquier compuesto quimid
puro, se vera que el porcentaje en peso presente de los elementos qut
lo formen, siempre serd el mismo no importando la cantidad de com
puesto que se esté estudiando. En el siguiente capitulo aplicaremos est

ley en el célculo de porcentajes de peso de los diferentes elementos &

un compuesto.

54 LEY DE LAS PROPORCIOP: =S MULTIPLES.

i

Los alymnos frecuentemente habrdn oido hablar del m i
carbono (CO) y del di6xido de carbono (€O2). En estos casc())sn g: l::d(:;
obgervar que en las dos férmulas los elementos que se combinan son
realmen'te: carbono y oxfgeno, y que esto va en contra de la ley de la
composicién constante, ya que mientras en el monéxido de carbono

existe un 4tomo de carbono y uno de oxigeno, en el diéxido de carbono
se encuentran dos 4tomos de oxigeno por uno sélo de carbono. Pues
bien, esto no es que se contraponga con la ley de la composicién
cgnstante, sino que en ambos casos se trata de dos compuestos puros y
diferentes en todas sus propiedades, lo que pasa es que para ambos
compuestos los elementos que dan lugar a su formacién son los mismos
el carbono y el oxfgeno; entonces no debe extrafnar que en la quimic:;
algunos elementos se combinen en diferentes proporciones para formar
asu vez, diferentes compuestos.

Las aseveraciones anteriores han desembocado en la
promulgaci6n de otra ley,-la-de-las"proporciones-miltiples;-que-dice: /
an'éodos'elementos se combinan para formar més-deun ‘compil'bsto,(
les-diferentes pesos-de uno-de ellos-que-se-combinan-con un peso fijo
dePotro,.se encuentrati“siempre enuna-relacién sencilla de niimeros
enteros.y pequeiios.

Algunos ejemplos bastardn para comprender esta ley:

mondéxido de carbono
di6éxido de carbono

agua




. per6xido de hidr6geno
cloruro de fierro Il o ferroso

cloruro de fierro III o férrico

5-5 OBSERVACIONES DE GAY-LUSSAC.

F\

Joseph Gay-Lussac; fue” quien descubri6 primero-una sencilla,
pero muy importante, “propiedad -quimicaude-los-gases;.observé que
cuando qufmicamente los gases se combinan entre sf existfauna relaci6n}
sencilla entre los volimenes de los gases producidos.

Observaciones de Gay-Lussac:

|

1 volumen de hidr6geno + 1 volumen de cloro ——
2 volimenes de cloruro de hidrégeno 1:1:2
1 volumen de nitrégeno + 1 volumen de oxfgeno ——

2 volimenes de monoéxido de nitrégeno 1:1:2

2 volamenes de hidrégeno + 1volumen de oxigeno —

2 volimenes de vapor de agua 2:1:2

Como resultado de dichas observaciones, Gay-Lussac concluyl
~is sauna reaccion quimica, los velimenes de-los gases reaccionantd
y los productos gaseosos estaban en relaciones-sencillas-de. nimero!

entoros y pequeios. Esto se conoce como la ley de 1a combinacién &

voldmenes. —

Fig. 5-2. Existe una relaci6n sencilla de nimeros enteros entre los volGmenes
de los gases reaccionantes y el producto gaseoso de una reaccién qufmica

Otros aspecto de relevante importancia que dio a conocer fue el
hechp de que los gases siempre se combinan quimicamente en
relaciones de niimeros enteros y pequefios independientemente del

estado ffsico del producto; ejemplo de ello son las reacciones.

a) I_VOlumen de amonfaco (gas) + 1 volumen de cloruro de
hndrégeno —— cloruro de amonio sélido.

~'b) 2 volimenes de amonfaco (gas) + 1 volumen de diéxido de

carbono (gas) 4+ humedad —— carb t .
-~ (s6lido). arbonato de amonio

c)2 vqlumenes de hidr6geno + 1 volumen de oxfgeno — 2
volimenes de vapor de agua.

Si encontramos una relaci6n sencilla de 2:1 para la combinacién
de los gases de esta ecuacion, es l6gico suponer, como lo hizo Dalton,
que esta relacién sencilla de 2:1 deberfa existir también en las partfculas
de los_gases que se combinaban. Dalton propuse entonces, que las

de los gases elementales eran 4tomos sencillos._




como.el nimero de moléculas de oxigeno gue hay en 32.000 g de oxfgeno,
Ahora, si 32.000 g de oxigeno contienen un mol de moléculas de oxigeno
diatémico, entonces, 32.000 g de oxfgeno deben contener dos moles de
4tomos de oxfgeno. Un mol de dtomos de oxigeno serfa el nimero de
4tomos de oxfgeno contenidos en 16.000 g de oxigeno. .

Gracias 2 la hip6tesis de Avogadro y a la determinacién de O =
16 uma como patrén de los pesos atémicos relativos, el mol se puede
definir de otra manera: ¢! mimero de dtomos contenidos em el peso

atémico relative de cuzlquier elemento cuando el peso se mide
gramos. b
Por ejemplo, 23.00 g de sodio contienen un mol de dtomos de
sodio. Un mol de 4tomos de hierro pesa 55.8 g. Un mol es el nimero de
moléculas en el peso molecular relative de un compuesto cuando est |
peso es medido en gramos. Entonces, 44.00 g de di6xido de carbong
contienen un mol de moléculas. Un mol de moléculas de nitrégeno pes:
28.00 g. El verdadero nimero de 4tomos 0 moléculas que forman un mgl
e5 6.0 0°°,_a este numero-se-le-conoce como-nimero de Avogadro

oN.

Es casi increible concebir un nimero tan inmenso. Quiza ul
ejemplo pueda ayudarnos. Si la poblaci6n total de la tierra (cinco mil
millones de habitantes) se pusieran a contar el nimero de moléculas de
Avogadro y cada persona contara una molécula por segundo sin descan:
sar, emplearfan més de iseis millones de afios para terminar de contar!

!

Lo importante es recordar que el nimero de Avogadro es precisé
mente un niimero. Es el nimero de particulas de un mol. Asf como un
docena supone una cantidad de 12, un mol representa 6.023 x 102 0
nimero de Avogadro de 4tomos, moléculas, ladrillos, etc.

UNIDAD VL.

ESTEQUIOMETRIA IL

Si se conocen los pesos atémicos de los elementos que forman un
compuesto, entonces al presentarnos una f6rmula quimica de un com
puesto; .m.trinseca‘mente deberfamos tener el conocimiento total de 51;
.composn:.lén, o bien, por otro lado, cuando se nos proporciona una
informacién completa sobre la composicién en peso de un com uest:)
debemos ser capaces de conocer su férmula empirica. Phe

) .Por lo que en este capitulo, nos ocuparemos de problemas que
elacionan la _f6rmula con la composici6n y que a su vez nos permiten
convertir un sistema de expresar la composicién por otro.

OBJETIVOS.

Al terminar esta unidad, el alumno deber4 ser capaz de:

1.- Definir, asi como diferenciar entre si los términos:
a) Féormula empirica.
b) Férmula molecular.

2.- Determinar4 la férmula empfrica de un compuesto, dada su
composicién porcentual en peso.
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3.- Calcular4 el peso de un mol de un compuesto a partir de 3.- Calcular el porcentaje de arsénico prese 1 4

s S P y que tiene Ia formuls Collghsh, — © o on il polimers
4.- Resolver4d problemas sobre conversién de moles a masay [Solucién: 63.6 %]

viceversa; para elementos y compuestos.
4.- Calculqr el porcentaje de nitr6geno presente en el nitrato de
5.- Determinar4 la composicién porcentual de los elementos qu Amonio (NH4NO3).

integran una sustancia.

[Solucién: 35 %].

5.- ¢Cuéntos gramos de cada uno de los elementos constitutivos

se contien 1 de los sigui sz
PROCEDM!EMT@ DE APRENDIZAJE. b) Fes03. eCI; 8;;}?2?0 € los siguientes compuestos: d) CHag,

Soluciones:

Ademis de leer el capftulo 6, serd indispensable que realices lo
ejercicios comprendidos en este capftulo, asf como la autoevaluacién a) 12.01 g de C, 4.032 g de H.
lo cual te serd de mucha ayuda para que comprendas los objetivos
esta unidad. b) 111.69 g de Fe, 48.00 g de O.

¢) 120.24 g de Ca, 61.95 g de P.

6.- ¢Cudntos moles de fésforo hay en 92.91 g de f6sforo,
AUTOEVALUACION. férmula es P4?

[Solucién: 0.75 moles de P4).

s

Resolver los siguientes problemas, los cuales ya correctament
resueltos, los entregar4s a tu maestro para que los califique. Esto te dat
el derecho a tu examen de esta unidad.

TN R
e 1

e

1.- Determinar la férmula més sencilla de un compuesto qut
tenga la siguiente composici6n: Cr = 26.52 %, S = 24.52%¢
O = 48.96 %. :

[Solucién: Cr2S3012, o bien, Cr2(SO4)3].

2.- Un compuesto contiene 63.1 % de carbono, 11.92 % &
hidrégeno y 24.97 % de flior. Deducir su férmula m4s se?
cilla.

[Solucién: C4HoF]




CAPITULO VL.

ESTEQUIOMETRIA II.

En este capftulo se aplicaran los conocimientos obtenidos en los
capftulos anteriores y se destinar casi exclusivamente al célculo de las
relaciones de porcentaje, masa y obtenciones de férmulas para los
compuestos quimicos.

61 DEFINICION DE FORMULA EMPIRICA Y FORMULA
MOLECULAR.

Cuando una férmula expresa no sélo el nimero relativo de
dtomos de cada | elerg_lenfo, sino también el nimero ) ero real de étomos de
cada elemento en una molécula de cualquler compuesto; a esta formula
selellama. férmula molecular y el peso formular en tal caso se llama
peso molecular. Por ejemplo, la férmula molecular del benceno es
CsHs. Esto nos indica que la molécula del benceno est4 formada por 6
dtomos de oxigeno y 6 4tomos de hidrégeno.

Por otro lado, la férmula empfrica nos indicard unicamente la
Telacién que exista en los elementos que formen un compuesto, o-sea
que en la férmula empfrica no se marcar4 la cantidad real de 4tomos

Presentes de los diferentes elementos que formen una molécula de ese
compuesto.




Por ejemplo, la férmula empfrica para el benceno sera CH; g
donde solamente se estd indicando que el benceno estd formado por g
elementos carbono e hidrégeno en una relacién de un 4tomo de carbop
por cada 4tomo de hidrégeno. Nosotros ya sabemos que una moléculs

Ya hcmo§ visto que tanto el hidrégeno como el cloro gase0s0
deben de ser diatémicos: Hz y Cla. Escribamos pues, la reaccién:

H2 + Cl2 -- 2HCI

real de benceno tiene 6 4tomos de carbono y 6 de hidrégeno, por lo tant
mediante la férmula empfrica de un compuesto no se podré calculary
peso molecular, caso contrario a lo que sucede en una férmul;
molecular.

6-2 CALCULO PARA DETERMINAR LA FORMULA EMPIRIC!
DE UN COMPUESTO, DADA SU COMPOSICION
PORCENTUAL EN PESO.

El concepto que nos hemos formado del mol es muy importani
para determinar, de manera experimental, una férmula quimica. Hy
una relacién entre moles de 4tomos y las férmulas quimicas para com
puestos formados por estos 4tomos. Si estudiamos la relacién entre lo
gases de hidrégeno y de cloro para formar cloruro de hidrégeno gaseosi
la reaccién la podriamos representar como sigue:

1 volumen de hidr6geno + 1volumen de cloro ——
2 voliimenes de cloruro de hidrégeno

1"'molécula de hidrégeno + 1 molécula de cloro ——
2 moléculas de cloruro de hidrégeno.

—

1 mol de hidrégeno + 1 mol de cloro .
2 moles de cloruro de hidrégeno.

El simbolo H2 representa o nos expresa a un mol de gas diatémico,
y el simbolo Cl2 un mol de gas cloro diatémico. En esta ecuacién
quimica, la férmula 1{Cl representa un mol de moléculas de cloruro de
hidr6geno. Si observamos bien la ecuacién anterior, est4n repre-
sentadas dos moléculas de cloruro de hidr6geno; ademés, la férmula
HCl nos indica expresamente que un mol de cloruro de hidrégeno
quimicamente combinado con un mol de 4tomos de cloro.

Anteriormente se estableci6 que una molécula nos expresano solo
qué elementos estdn combinados en el compuesto, sino también Ia
cantidad de cada elemento que se halla en el mismo. Ahora podremos
de cir que una férmula qufmica nos indica la proporcién molecular de
los 4tomos combinados en el compuesto. - |

Con esta informacién nos es suficiente para poder asf determinar,
experimentalmente, una férmula qufmica cuyas determinaciones est4n -
basadas en la ley de la composici6n constante.

El estudio de las composiciones en peso y los pesos atémicos
relativos nos inducen a la relacién molar de los 4tomos combinados en

¢l compuesto. Dicha relacién molar nos da la férmula mas simple de
in compuesto.

En ocasiones, la férmula m4s simple de un compuesto es también
$u verdadera férmula. En otros.casos, la verdadera férmula de un
| ompuesto es un miltiplo de su férmula m4s simple. Este es el caso del
metano, CHgy, es la férmula m4s simple y es también su férmula ver-
dadera, Por otra parte, CH3 es la férmula mds simple del etano, cuya
Verfiadera férmula es C2Hg (2 x CH3). Los datos de composicién cen-
tecimal s6lo nos llevan a la férmula m4s simple de un compuesto.
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Necesitamos datos experimentales, peso molecular, para determinar|;

; Relacién de moles para el oxfgeno:
verdadera férmula.

228 m

— = 1.00
e s e e —

Ejemplo. 228 m

Encuentre la férmula més simple de un compuesto gaseoso quf 3.- Establecer la férmula més simple, tomando en cuenta la
contenga 63.6% de nitrégeno y 36.4% de oxigeno (N = 14 g/m, O = indivisibilidad de los 4tomos.
16.0 g/m).

Segiln paso (2), la férmula para este 6xido de nitr6geno ser4

: _ ] N1.9901.00 0 mis sencillamente N20.
1.- Habr4 que convertir los porcentajes en peso, suponiendo ug

muestra de 100 g y dividida por los pesos atémicos par
determinar el nimero de moles de cada uno de los elementy

combinados. Ejemplo.

: 63.6 g Encontrar la férmula m4s simple del 6xido de arsénico que con-
Moles de 4tomos de nitrégeno = tiene 75.8% de arsénico. (As = 74.9 g/m).

14.0 g/m

] 75.8¢g
Moles de dtomos de nitrégeno = 4.54 m W MBR de stombs de Tco
36.4¢

Moles de 4tomos de oxigeno = ——
16.0 g/m

74.9 g/m

Moles de 4tomos de arsénico 1.01 m

242¢g
Moles de dtomos de oxifgeno = 2.28 Moles de SoTHos de BRIERD

2.- Determinar la relaci6én molar de los diferentes d4tomos de
compuesto, dividiendo el nimero de moles de cada elemes
to presente por el menor nimero de moles calculado.

16.0 g/m

Moles de 4tomos de oxigeno 1.51

Relaci6n de moles para el nitr6geno: 2- Relaci6n de moles de arsénico:-

4.54 m ko1 m
— =199 =
228m 1.01 m
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Relacién de moles para el oxfgeno:
1.51 m

= 1.50
1.01 m

Segiin el paso (2), la férmula de este 6xido de arsénicoy
As1.0001.50; la cual después de multiplicarse por 2 nos da la relaciéng
niimeros enteros As203.

EJERCICIO.

Realizar los siguientes ejercicios para reafirmar los conocimient
sobre este tema.

1.- Un compuesto tiene 21.6% de sodio, 33.3% de cloro y 45.
de oxigeno. Calcular su férmula empirica tomando |
siguientes pesos atémicos: Na = 23.0, Cl= 35.5, O = 1§l
[Solucién: NaClO3].

2.- Cuando se quema 1010 g de vapor de zinc expuestos al ail
se obtienen 1257 g de 6xido de zinc. {Cudl seré la férm
empirica de este 6xido si Zn = 64.4, O = 16.0)? [Solucit
ZnO].

iente composicién en porcenty

3.- Un compuesto tiene la si
Na = 3£39%,S = 22.53%, O = 45.07%. Calcular su formi
empfirica tomando los siguientes pesos atémicos: Na = 23|
S = 32.0,0 = 16.0) [Solucién: Na2SO4).

6-3 DETERMINACION DEL PESO DE UN MOL DE UN
COMPUESTO A PARTIR DE SU FORMULA. ‘

%

Ejemplo.
¢Cudl es el peso de un mol de sulfato de potasio K2SO4?

1.- Los elementos que forman un compuesto poseen un peso por
mol de 4tomos.

2.- Multiplique cada peso por el nimero de moles de cada
elemento presente en un mol del compuesto.

3.- Sume el total de todos los pesos.

ParaKz, 2xK = 2x39.10g/m = 782 g/m

Para S, 1xS = 1x32.07g/m = 32.07 g/m

ParaO4, 4x0 = 4x16.00g/m = 64.00 g/m

K2SO4 = 174.27 g/m

El ejemplo anterior fue resuelto en base al "peso de un mol" de
sulfato de potasio. Es de sorprendernos el por qué no ha sido planteado
el problema en base en ‘el peso molecular K2SO4. Si el problema lo
hubiéramos planteado de esta manera, implicaria la existencia de
molécula de K2SO4, las cuales no existen. El sulfato de potasio es uno
de los muchos sélidos cristalinos en los que experimentalmente no se
pueden identificar méleculas. El sulfato de potasio es un compuesto no
molecular y para este caso, para el K2SO4 y en los otros miles de
compuestos en los que el enlace quimico entre los 4tomos es de
haturaleza semejante, es correcto hablar de "peso férmula". Asi como
hay miles de compuestos no moleculares, también hay més de -dos

=f




millones! de compuestos moleculares donde sf serfa apropiadb hably
de pesos moleculares.

EJERCICIO.

—

Determinar los pesos moleculares (o pesos formulares) de I
siguientes compuestos:

NaOH

HNO3

FeaS3

Ca3(POa4)2

Fea[Fe(CN)6]3

Soluciones: 40.00, 63.02, 206, 310.19, 859.28).

6-4 CALCULO DE PROBLEMAS SOBRE CONVERSION D
MOLES A MASA Y VICEVERSA, PARA ELEMENTOS
COMPUESTOS.

Para calcular la masa en gramos de un mol, moles o fracci6nt
mol de cualquier entidad qufmica, ya sea 4tomo, molécula, ion o c0!
junto de 4tomos se deber4 aplicar la siguiente férmula sin dejar de ten
en mente que un mol de cualquier entidad quimica contendr4 siempt
6.023 x 10 unidades qufmicas individuales.

Su férmula seré:

Namero de gramos del compuesto = nimero
demoles x peso de un mol de un compuesto.

P R ———

Ejemplo.
{Cuéntos gramos de H2S hay en 0.4 moles de H2S?
Aplicando la férmula:

Nimero de gramos de H2S = 0.4 x 34.08 g/mol

= 13.63 g
El peso de un mol de H2S es de 34.08 segiin el punto 6-3, ya que:

H= 104x2 = 2.08
S =32.00x1 = 32.00

34.08




EJERCICIO.

e,

1.- {Cuéntos gramos de NaOH existen en 2.0 moles de NaOH;

(P.m del NaOH = 40 g/m)
[Solucién: 80g].

2.- LCuéntos gramos de CaO existen en 0.5 moles de CaO?

(PM. del CaO = 56.08 g/m)
[Solucién: 28.04 g].

3.- {Cuéntos gramos de BaCl2 existen en 0.01 moles de BaCly!

(PM. del BaCl2 = 207.34 g/m)
[Solucién: 2.073 g].

Para calcular la cantidad de moles presentes en una cantidad dad

de cualquier compuesto expresado en gramos, la férmula para aplic
sera:

gramos de compuesto
Moles del compuesto =

P.M. del compuesto.

S =
O

3206x1 =
16.00x2 =

32.06
32.00

64.06 g/m

Ahora se aplica la férmula :

954 ¢

64.06 g/m

Moles de SO2

= (.1489 moles de SO2

Otro ejemplo serfa:

$Cuéntos moles representan 85.16 g de NH3 (amonfaco)? (PA.: N
| = 14.007, H = 1.008).

Por lo pronto, el peso molecular del NH3 sera:

N
H

14.007x1 =
1.008 x 3

14.007
3.024

Ejemplo.

(’,Cuéntos; moles representam 9:.54 g de SO2? (pesos atémicos: 5
32.0, O = 16.00). i

Primero se obtiene el peso de un mol de SO2 que esigual ala sumw
de sus pesos atémicos de los 4tomos presentes en el compuesto.

17.031 g/m
Se aplica la férmula: '

_ 85.16 g
Moles de NH3 '

17.031 g/m
5.00 moles de NH3




EJERCICIO.

1.- .Cuéntos moles hay en 24.5 g de H2804?

(Investigar los pesos atomicos)
[Solucién: 0.250 moles)/

2.- {Cuéntos moles hay en 4 g de O2?

(P.A. del O = 16.00)
[Soluci6én: 0.125 moles].
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6-5 CALCULOS PARA DETERMINAR LA COMPOSICION
PORCENTUAL DE LOS ELEMENTOS QUE INTEGRAN UNA
SUSTANCIA. ‘

En esta seccién, por €l contrario del punto 6-2, se calculardd
porcentaje con el que forma parte algin elemento de cualquier cof
puesto. Y al igual que en los demds casos, siempre y cuando se cueif
con los datos apropiados, se podré aplicar una simple férmula pan
obtener los resultados deseados.

Este tipo de célculos se resuelven segin las circunstancias por
procedimientos:

a) El primero, cuando se nos proporcionan las masas en graf
-del compuesto y sus elementos. .

b) El segundo, cuando se proporcione lo anterior y tengarl
que recurrir a los pesos férmula o moleculares de los ¢o
puestos, asf como pesos atémicos de los elementos.

Para el primer caso veamos el siguiente ejemplo.

132

4

Una tira de cobre electrolfticamente puro, que pesa.3.178i g, se

calienta fuertemente en corriente de oxigeno hasta que toda ella s¢

convierte en éxifio negro. El 6xido negro resultante pesa 3.978 g. {Cusl
serd el porcentaje de Cu y cudl el de O2 en el 6xido final?

Se nos esta propocionando el dato del peso de cobre puro (3.178
g), asf como el peso del compuesto final (3.978 g) por lo que por l6gica

ymediante una resta, podremos obtener el peso con el que el oxfgeno

participa en dicho compuesto.

Peso del 6xido negro =
Peso del cobre

3978 g
3.178 g

Peso del oxfgeno 0.800

Ahora bien, la férmula que se utilice en estos casos, sera:

Peso del elem. en ese compuesto
% del elem. =

x 100
Peso total del compuesto

Aplicando la f6rmula a nuestro problema, tendremos:

3.178 g
% de cobre . x 100

3.978
% : 79.9 %

Ahora, para el oxfgeno:
| 0.800g
x 100

% de oxigeno —
| 3978g

ae ==

£ st




= 201% = 56.58
Comprobacion: De la misma manera, para el C:
79.9% + 20.1% = 100% 12.011
Para el segundo caso, veamos el siguiente ejemplo: %del C = x 100
138.212
Dada la férmula K2CO3, determinar la composicién en porcentaj — 869
de cada uno de los elementos que forman dicho compuesto. -
47.997
Como aquf no se nos proporcionan la masa de ninguno de ly %delO = x 100
elementos ni del compuesto; para resolver el problema, tendremos qu:
usar los pesos atémicos de los elementos y el peso formular del com 138.212
puesto: "K2CO3". ' ' = 3473
P. A.del K =39.102x2 = 78.204 Comprobacién:
P. A.delC = 12.011x1 = 12.011
PAdlO  =1599x3 = 47.997 56.58 +8.69 34.73 | = 100.00

Peso formular del compuesto = 138.212

La férmula a utilizar en estos casos sera:

Peso que aporta el elemento
para la formacién del compuest

% del elemento x 100
' & 829 .. peso formular del compuesto

Aplicando la férmula, tendremos que para el K: :

78.204
-x 100
138.212

% del K =
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EJERCICIO.

1.- Calcular el porcentaje de cobre y oxigeno present
_ mineral llamado cuprita.CuO2. y oxig presentes en el

(Investigar pesos atémicos y formulares).
[Solucién : Cu = 66%, O = 33%)]

2.- Calcular la composici6p i)orcentuél del cromato de plata,
Ag2CrOg4, asf como el pirofosfato célcico, CazP207.

[Soluciones: Ag = 65.02%, Cr = 15.68%, O = 19.30%
Ca = 31.54%, P = 24.38%, O = 44.08%)]
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UNIDAD VIL

ESTEQUIOMETRIA III.

Los pesos de los elementos que integran un mol de un compuesto
pueden deducirse ficilmente a partir de los pesos atémicos de los
elementos y la férmula que representa a ese compuesto.

Por otro lado, la composicién en peso, entonces, se podra calcular
si conocemos los pesos de los elementos y el peso de un mol del
compuesto.

Ahora, en esta unidad, trataremos de explicar como calcular las
relaciones ponderales (masa) entre las sustancias reaccionantes y los
productos de una reacci6n qufmica.

OBJETIVOS.

Al terminar esta unidad, el alumno deber4 ser capaz de:

1.- Resolver problemas sobre relaciones ponderales en las reac-
ciones qufmicas.

2.- Definir, asf como diferenciar, los términos:

a) Reactivo limitante.

b) Reactivo en exceso.




3.- Resolver problemas sobre relaciones ponderales en las reag.
ciones qufmicas, en las que algunos de los reactivos esta en exceso ¢op
respecto al otro.

4.- Determinar el reactivo limitante en una reaccién quimica,

5.- Determinar la férmula molecular de un compuesto dada g
f6rmula empirica'y su peso molecular experimental.

PROCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE.

Ademias de leer el capitulo completo, deberds poner especil
atencién a la explicacién que se hace de los ejercicios resueltos. Por otn
lado, deber4s entregar a tu maestro los problemas de la autoevaluacifr
resueltos, para que tengas derecho al examen de esta unidad.

AUTOEVALUACION.

1.- Calcular el peso de carbonato potdsico que se necesita pat
preparar 10.0 g de sulfato potésico, segun la siguient
ecuacion:

K2CO3 + H2804—— K2S804 + H20 + CO2

2.- Se ponen a reaccionar 1.0 de Mgfy 1.0 de N y se supone g
la reaccién se efectiia hasta el final. {Cudl es el peso de
nitrato de magnesio formado? Identificar el reactivo que¥
halla presente en exceso y {qué cantidad del mismo sobral
al acabar la reaccién? La ecuacié6n es:

3Mg + N2

Mg3N2

XXIV

3.- Con frecuencia, la sosa cdustica, NaOH, se prepara comercial-
mente mediante la reaccién de Na2CO3 con cal apagada,
Ca(OH)2. {Cudntos gramos de NaOH se pueden obtencr
tratando 1 kg de Na2CO3 con Ca{OH)2.

[Soluciébn = 755 g de NaOH]
Na2CO3 + Ca(OH)2—— 2NaOH + CaCO3

4.- Calculese la cantidad de cal viva, CaO, que puede prepararse
calentando 200 kg de piedra caliza que contiene 100% de

CaCO3 puro.
[Solucién = 112.2 kg de CaO]
CaCO3 ——— Ca0 + CO2

5.- {Cuénto KCIO3 se debe calentar para obtener 3.5 g de
Oxigeno?
[Solucién = 8.94 g de KCIO3]
2KClO3 —— 2KCl + 302
6.- Se pone a reaccionar 1 kg de SO2 con 1 kg de carbono.
Determinar {cuél reactivo se encuentra en exceso? Deter-

minar écuél reactivo estd como limitante? Ademds deter-
minar la cantidad de los productos formados.

5C + 2802—— CS2 + 4CO
1kg 1kg
[Solucién: Reactivo limitante = SO2,
Reactivo en Exceso = C; CS2 = 593 g; CO = 875 g]

7.- Se calent6é una mezcla que contenia 100 g de Al'y 200 g de
MnO para iniciar la reaccién. {Cudl de las sustancias in-
dicadas quedé en exceso y, cuédnto de ella qued6? Ademés
determinar las cantidades de los productos.

[Solucién = Al = 49 g, Al203 = 95.77 g, Mn = 154.9 g]
2Al + 3MnO —— Al203 + 3Mn

XXV
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§.- Bncontrar la férmula molecular del d4tomo cuya f6érmulg
empirica se a determinado CH3, y en el laboratorio ex
perimentalmente se calculé un peso molecular de 30 uma,

. CAPITULO VIL
[Solucién = C2He] :

9.- Encontrar la férmula molecular del butano cuya férmul

empfrica se hadeterminado C2HS5 y en el laboratorio ex ESTEQUIOMETRiA 111,

perimentalmente se encontr6 un peso molecular de 58 umy

[Solucién: C4Hio ] En este capitulo trataremos sobre la resolucién de problemas en

' los que intervengan relaciones de peso en las reacciones quimicas, asi
- lec el benceno cuya férm g )
10 Eng};l{tg:rs? lggrrélgtlgr;l&adglacrﬁl y e(; el labon)’(atorio léia como célculos para determinar la férmula molecular de un compuesto.
pglnmentalmentc'se encontré un peso molecular de 78 umg

: En todos los casos de los tres capitulos de estequiometria com-
[Solucién: CéHs ] : g y }
prendidos en el presente texto, la resolucién correcta de los problemas
debera estar basada en las leyes fundamentales de la quimica como lo

son: la ley de la conservacién de la materia y la ley de la composicion
constante.

7-1 RESOLUCION DE PROBLEMAS SOBRE RELACIONES
PONDERADAS EN LAS REACCIONES QUIMICAS.

Para el mejor entendimiento. de la resolucién de problemas sobre
relaciones ponderales, consideremos las siguiente ecuacion:

4NH3 ¥, 300\ =57 2N2 + 6H20
(4 moléculas) (3 moléculas) (2 moléculas) (6 moléculas)
(4 mol = 68g) (302 =96g) (2mol =56g) (6 mol =108 g)




Puesto que un mol de cualquier sustancia contiene un nimey
determinado de moléculas, el nimero relativo de moles que hay enJy
reaccion es igual que el nGmero relativo de moléculas. En funcién g
los pesos moleculares NH3 = 17, O2 = 32, N2 = 28, H20 = 18},
ecuacion de la cmbustion anterior muestra que 4 moles de NH3 (4 x
NH3) reaccionan con 3 moles de O2 (3 x 32 g O2) para formar 2 molg
de N2 (2 x 28 g N2) y 6 moles de H20 (6 x 18 g H20). En forma mj
general, la ecuaci6n muestra que las masas de NH3, O2, N2 y Hy
consumidos o formados en la reaccién, expresados en cualquier unids
de masa, estan en razén 68:96:56:108 (6 17:24:14:27).

En todos los casos, la ley de la conservacién de la masa requier
que la suma de las masas resultantes (56 + 108).

Puede resaumirse la importancia de las relaciones de masa dels
siguiente forma:

1) Las relaciones de masa son tan exactas como la ley deli
conservacién de la masa.

2) Las relaciones de masa no requieren de conocimiento sif
de las condiciones variables; por ejemplo, si el H20 es agu
0 Vapor.

3) Las relaciones de masa no requieren del conocimiento ¢

las f6rmulas moleculares reales. En el ejemplo anterior ls
masas o el nimero de &tomos no cambiarén si se considet
que el oxigeno es ozono, 203, en vez de 302. En cualquit
caso, la ecuacién debe balancearse con 6 4tomos de oxigen
en cada lado. En forma, similar, si las moléculas de agu
estuvieran polimerizadas, las relaciones de masa serianlé

mismas ya fues que la ecuacién contuviese 6H20, 3H4021f

2HeO3. Este principio es muy importante en los casos en qu
no se conocen las férmulas moleculares verdaderas. L
relaciones de masa son védlidas para las muchas ecpacion
que incluyen moléculas que pueden disociarse o aquelld
que se asocian para formar polfmeros complejos (almidon
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celulosa, etc.), sin importar si se utilizan o no las férmulas
empfiricas 0 moleculares.

Consideremos la combusti6n del metano, gas muy importante en
la industria y en general para toda la sociedad, ya que es el principal
componente del llamado gas natural que utilizamos en nuestros
hogares:

CH4 + 202—— CO7 + 2H20

En la ecuaci6n anterior, que por cierto ya estd balanceada, se
observa que para la combustién del metano se requieren dos moles de
oxigeno para que se formen dos moles de agua y un mol de diéxido de
carbono. Como los pesos moleculares de los compuestos se pueden
obtener fécilmente a partir de los pesos atémicos de los elementos, la
relacion ponderal (o sea de masa) entre las sustancias reaccionantes y
los productos, se podr4 establecer de la siguiente forma:

Calcular el peso de oxigeno necesario para la combustién de 20.0

g de metano; asi mismo calcular los pesos de CO2 y H20 que resulten
de esta reaccién.

La ecuacién ya la conocemos, incluso la conocemos balanceada:

CH4 + 202 — CO2 +
1 mol 2 moles

2H20

~ 1 mol 2 moles

El primer paso para la resolucién de este problema consistir4 en
calcular el niimero de moles de la sustancia reaccionante, es decir, del
Metano. Contamos como dato que reaccionan 20 g de metano, entonces
deberemos de sumar los pesos atémicos de los elementos que forman
¢l metano para obtener el peso molecular del mismo:
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4.032
12.000
16.032

H= 1008x4 =
0O =12000x1 =

Si redondeamos el peso de un mol de CH4 en 16.00 g/m podremos
calcular el nimero de moles que representan 20 g de CHa.

Recordando las férmulas antes expuestas.

g de CHa

moles de CHa4 =
peso de un mol de CH4

20g

16.00 g/mol
= 1.25 moles

A continuacién calcularemos tembién el namero de moles
oxigeno que reaccionan con los 1.25 moles de metano y los molesd
di6xido de carhono y agua que s€ producen en esta reaccion. Por li
ecuaci6n descrita se prevee que por cada mol de metano se requierel
dos moles de oxigenoy se producirén dos moles de aguayuno de di6xid
de carbono. Por lo tanto, utilizaremos como constante los 1.25 moles
CHa4 ya obtenidos para deducir la cantidad en moles de los otros com

puestos.

’2 moles de O2

Moles de O2 1.25 moles de CH4 x

1 mol de CH4

Moles de O2 125x2
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= 2.5}'} moles

1 mol de CO2
Moles de CO2

1.25 moles de CH4 x
' 1 mol de CH4

Meles de CO2 1.25x1

1.25 moles

2 moles de H2O

Moles de H20 1.25 moles de CH4 x

1 mol de CH4

Molesde H2O = 1.25x2

= 2.5 moles

Hasta aquf hemos calculado que al quemarse 1.25 moles de CHa4

(20g) se consumen 2.5 moles de oxigeno y se forman 1.25 moles de CO2
y2.5 moles de H20.

El siguiente paso es calcular el peso en gramos que representan
cadauna d.c las cantidades de moles obtenidas en el paso anterior, y para
ello lo tinico que hay que hacer es multiplicar la cantidad en moles de

cafla uno de los compuestos por el peso en gramos de un mol de los
mismos. \ & ' ) |

El peso de unmol de O2 =
El peso de un mol de CO2 =
El peso de un mol de H20 = 2.0 + 16.0 .=

16.0x 2 = 32.0 g/mol
12.0 + 32.0 = 44.0 g/mol
18.0 g/mol

Ahora,




2.5 moles x 32.0g/mol = 80.0g
1.25 moles x 44.0 g/mol = 55.0 g
2.50 moles x 18.0 g/mol = 45.0g

Peso de O2
Peso de CO2
Peso de H20

Para comprobar que estén correctos los célculos, el peso de Iy
reaccionantes deberd ser igual al peso obtenido en los productos.

20g de CH4 + 80.0g de O2—— 55g de CO2 + 45g de H20

20g +80g =100g——55g + 45g = 100

reactivos productos

7-2 CALCULOS SOBRE RELACIONES PONDERALES E)
LAS REACCIONES QUIMICAS EN LAS QUE ALGUNO DE
LOS REACTIVOS ESTA EN EXCESO CON RESPECTO Al
OTRO. |

En algunas ocasiones al consumarse una reaccién quimica se o
serva que el total de los reactivos no es transformado a productos y esti
es.debido a que siempre deber4 existir una relacién exacta de reactive
paraser transformados en productos, y en el caso en que esta proporci(
es alterada, daré la apariencia de que no se consumé totalmente i
reaccion.

Cuando uno de los reactivos presentes en una reaccién qufmia
se encuentra en una proporcién mayor de la necesaria para reaccion
con la cantidad del otro reactivo presente, estaremos-hablando dew
reactivo en exceso.

Por otra parte, cuando un reactivo se encuentra presente en un
proporcién menor de la necesaria para reaccionar con la cantida
presente del otro reactivo llamaremos al reactivo en menor proporcio
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"limitante”. Ya que la reaccién ocurrir4 sélo hasta que este reactivo se
consuma, quedando cantidades del otro reactivo capaz de reaccionar,
sin trz.msforr.narse ya que debido a la cantidad del reactivo limitante, la
reacciOn se interrumpe. A continuacién citaremos un ejemplo.

Se produce una chispa eléctrica en una mezecla de 100 g de H2 y
100 g de O2 de manera que se forma agua de acuerdo con la reaccién:

2H2
(Z2mol = 4g)
(100 g)

+ O2
(1 mol = 32 g)
(100 g)

—

2H20
(2 mol = 36 g)

a) (Cudl es el reactivo limitante?

b) Cuénta agua se produce?

-3 La caracterfstica especial de este problema es que las cantidades
iniciales de los dos reactivos se han especificado. Primero, es necesario
determinar cuél de las sustancias, esta como limitante.

100 g
nHz =
2.02 g/mol

100 g
= 49.5 moles H2nO2 = —— = 3.13 moles Oy

32 g/mol

En esta reaccién si observamos la ecuacién original, no damos
teenta que para que se efectiie la reaccién se requieren 2 moles de H»
por 1 mol de O2. Y tomando en cuenta los datos ori ginales de lareaccién
tenemos 49.5 moles de Hz por 3.13 moles de O2. Aquf nos dames cuenta

f que si se utilizara todo el hidrégeno, se requerirfan 1/2 (49.5) = 24.8

moles de O2 debido a que la relacién que existe en la ecuacién es de 2
a1, entonces obviamente, no puede utilizarse todo el hidrégeno. Puesto
Que el O2 estd presente en forma de la cantidad limitante, los c4lculos
(eben basarse en la cantidad de 02, debido a que mientras este presente
tloxfgeno se va a efectuar la reacci6n, debido a que es el reactivo que
Y32 determinar el fin de una reaccién.
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2n(02) = 2x3.13 = 6.26 mol H20

6.26 x 18 g/mol

nH20 =

nH20 = = 113g H20

M

Ejemplo:

Se tiene un trozo de magnesio que pesa 1.0g enuna disolucién que
contiene 3.00 g de cloruro de oro 111 disuelto en agua. (Cuél de los
reactivos sé encuentra presente en exceso? (Qué cantidad de oro se
producir4? (Qué cantidad de reactivo queda en exceso al final?

i

Solucién:

Primero se representa la reaccion mediante una ecaucién quimica
y se balancea para obtener la relacién en moles de reaccionantes y

productos.

3Mg + 2AuCl3 — 3MgCl2 + 2Au

3 moles 2 moles

3 moles 2 moles

Ahora se calcula el namero de moles disponibles de cada uno de
los reactivos:

243 g/m
303.0 g/m

El peso de un mol de Mg
El peso de un mol de AuCl3

entonces,

1 gde Mg

Moles de Mg
243 g/m
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=  0.0411 moles

30g
Moles de AuCl3 ==

303.0g/m
= (0.0099 moles

Siguiendo los pasos del punto 7-1, calcularfamos la cantidad de
moles de AuCl3 que deberfa reaccionar con los 0.0411 moles de Mg
presentes, los cuales se tomarfan como constante para deducir la can-

tidlad de moles de los demés c
: ompuestos y tenem An T
gcuacion: P y 0s que segin la

2 moles de AuCl3

Moles de AuCl3 0.0411 moles de Mg x

3 moles de Mg

2
0.0411 x —
3

= 0.0411x0.67
=  0.0275 moles

Sin embargo, segiin calculamos anteri
- teriormente, s6lo tenemos
0.0099 moles de AuCl3 por lo que deducimos que no todo el magnesio

plodré reaccionar, o sea que el magnesio se encuentra en exceso, o bien
¢l AuCl3 es un reactivo limitante. : " ’

e lcmclj todo el Au(}b si puede reaccionar, realizaremos nuestros
L 1u os de las sustancias reaccionantes y de los productos basdndonos
a cantidad de AuCl3 presente y no en el magnesio.

2 m de Au
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0.0099 m de AuCl3 x ———
2 m de AuCly

Moles de Au formados

0.0099 moles de Au

Para calcular el peso que representan 0.0099 moles de Au, lo que
hay que hacer es multiplicar esta cantidad de moles por el peso de un
mol de Au (197 g/m). Entonces tenemos:

0.0099 moles de Au x 197 g/mol
1.95 g de Au

g de Au

Ahora calculamos la eantidad de moles de Mg que reaccionan
para, posteriomente, calcular la cantidad que quedd en exceso.

3 moles de Mg

0.0099 mol de AuCl3 x
2 m de AuCls

Moles de Mg que

reaccionan

0.0099 x 1.5

= (.0148 moles de Mg

Moles de Mg que permanecen en exceso
= 0.0411 moles de Mg - 0.0148 moles de Mg
= (.0263 moles de Mg que no reaccionan

Por iltimo se calcula el peso de los moles de Mg que permanecen
sin reaccionar (en exceso),-multiplicando la cantidad de moles de Mg
por el peso de un mol (24.3 g/m). i

Peso de Mg en exceso 0.0263 moles x 24.3 g/m

0.639 g de Mg

73 CALCULOS PARA DETERMINAR LA FORMULA
MOLECULAR DE UN COMPUESTO, DADA SU FORMULA
EMPIRICA SU PESO MOLECULAR EXPERIMENTAL.

En el capitulo anterior, ya hemos definido lo que es una férmula
empirica y una férmula molecular. Y aunque a veces la férmula
molecular de un compuesto puede resultar ser la misma que la fé6rmula
empirica o0 més sencillo, (como en el metano CHa), por lo general
resulta ser un miltiplo de la férmula empfrica (ejemplos son el etano,
(2le y la glucosa, C6H1206).

Paralos compuestos i6nicos debe tenerse en cuenta que no existen
las moléculas, ya que lo que la férmula indica en estos compuestos es
simplemente la proporci6n en que se encuentran los iones presentes.

Entonces, queda claro que la f6rmula molecular de un compuesto
ts igual a la férmula empfrica, o bien, a un miltiplo entero de la misma.
Para poder calcular este mimero entero deber4 conocerse el peso
molecular experimental del compuesto.

Como ejemplo, supongamos que el peso molecular experimental
tncontrado para el benceno es de 77 uma, mostraremos a continuacion
la manera en que este peso puede emplearse junto con la férmula
tmpirica para deducir su f6rmula molecular. En todas las formulas que
i continuacién se describen, la proporcién entre carbén e hidrégeno
tlementos cons-tituyentes del benceno) esde 1 a 1, pero una sola de

tllas serd la correcta (CsHe) de acuerdo con el peso molecular deter-
ninado experimentalmente de 77 uma.




Peso molecular calculado
por suma de pesos atémicos

(uma unidad de masa

Posible Férmula at6mica)

CH 13.0

C2H2 26.0

C3H3 39.0

CsHa 52.0

CsHs 65.0

CeHe 78.0

C7H7 90

En primera instancia se podria pensar que CosHe no es necesaria-
mente la férmula correcta para el benceno ya que el peso molecular
determinado experimentalmente es de 77 uma, mientras que el valor
calculado aqui es de 78. Lo que pasa es que €n realidad la mayoria de
los métodos experimentales dan tan solo una. aproximacion al peso
molecular real. En el caso particular del benceno, los pesos obtenidos
en el laboratorio oscilan entre 76 y 80, pero como las formulas empiricas
son exactas, s6lo son posibles los pesos moleculares de la columni
derecha, por lo que una de ellas debe ser la correcta.

Resumiendo, la férmula molecular de un compuesto €s igual ala
férmula empirica, o bien a un ‘miltiplo entero de ésta. Para poder
determinar la férmula molecular de un compuesto, deberd contarst
como datos:

1.- Los porcentajes en peso de los elementos que formen dichon
compuesto, asf como: :

2.- El peso molecular determinado en el laboratorio.

\ ‘SI ya s¢ nos proporciona la formula empfrica del compuesto, s¢
licilita grandemente el cdlculo de la férmula molecular. '

e ——

Ejemplo.

(;alcular la férmula molecular de un compuesto cuya férmula
empfrica se ha determinado, CH20, y en el laboratorio experimental-
mente se calculé un peso molecular de 179 uma.

Lo que hay que hacer es que a partir de los pesos atémicos del
tmpuesto, se calcula el peso molecular de la férmula empirica el cual
posteriormente se decide con el peso molecular experimental para de

ahf obtener la relacién real del 4tomos que hay en la formula molecular
Entonces: .

CE42x1
H 1x2
O =16x1

12
2
16

30

1 30 es 1a suma de los pesos atémicos de la férmula empiricay como
19 es el peso molecular experimental, esto conduce a:

179

30

0sea, aproximadamente 6.




Por lo tanto, la molécula real es 6 veces més pesada que lo que
tiene de férmula CH20, entonces se multiplica por 6 cada uno fie los
4tomos presentes en el compuesto para obtener la férmula molecular

Férmula molecular = CcH1206

Una vez conocida la férmula molecular, se podré calcular el pesy
molecular real y exacto de la férmula ya que el calculado en ¢
laboratorio s6lo es una aproximacion.

Peso de d4tomos de C 6x12.01
Peso de dtomos de H & 12 x 1.008
Peso de dtomos de O = 6 x 16.00

72.06 uma
12.09 uma
96.00 uma

Peso de la molécula de CeH1206 180.15 uma

UNIDAD VIIL

UNIDAD DE REPASO.

Como toda unidad de repaso final, la presente engloba los ob-
ftivos mas importantes que a través del semestre, se su

pone, debes
haber comprendido y desarrollado. :

Esta unidad, a diferencia de las dem4s unidades de que consta el
wrso, tiene por objeto reconocer en el alumno si obtuvo un conocimien-
v generalizado de lo que el texto contiene, y por otro lado, tiene un
talor algo diferente a las demds, ya que se considera obligatoria y el no
iprobarla puede significar el no aceditar el curso en su totalidad.

Por lo anteriormente expuesto, es de suma importancia que es-
udies nuevamente los objetivos que se mencionardn a continuacién
para que en el mejor de los casos, obtengas una mayor calificacién final,
jen el peor de los casos, cuando menos logres el pase.




Por lo tanto, la molécula real es 6 veces més pesada que lo que
tiene de férmula CH20, entonces se multiplica por 6 cada uno fie los
4tomos presentes en el compuesto para obtener la férmula molecular

Férmula molecular = CcH1206

Una vez conocida la férmula molecular, se podré calcular el pesy
molecular real y exacto de la férmula ya que el calculado en ¢
laboratorio s6lo es una aproximacion.

Peso de d4tomos de C 6x12.01
Peso de dtomos de H & 12 x 1.008
Peso de dtomos de O = 6 x 16.00

72.06 uma
12.09 uma
96.00 uma

Peso de la molécula de CeH1206 180.15 uma

UNIDAD VIIL

UNIDAD DE REPASO.

Como toda unidad de repaso final, la presente engloba los ob-
ftivos mas importantes que a través del semestre, se su

pone, debes
haber comprendido y desarrollado. :

Esta unidad, a diferencia de las dem4s unidades de que consta el
wrso, tiene por objeto reconocer en el alumno si obtuvo un conocimien-
v generalizado de lo que el texto contiene, y por otro lado, tiene un
talor algo diferente a las demds, ya que se considera obligatoria y el no
iprobarla puede significar el no aceditar el curso en su totalidad.

Por lo anteriormente expuesto, es de suma importancia que es-
udies nuevamente los objetivos que se mencionardn a continuacién
para que en el mejor de los casos, obtengas una mayor calificacién final,
jen el peor de los casos, cuando menos logres el pase.




OBJETIVOS. 6.- Diferenciar los términos:

a) Reacci6n quimica.
1.- Definir los siguientes conceptos:

b) Ecuacién quimica.
a) Nomenclatura.

b) lon.

¢) lon-monoat6mico y poliatémico.

¢) Reactivos.

d) Productos.

7.- Explicar los efectos de la temperatura y la concentraci6én de
d) Anién ‘ los reaccionantes en la velocidad de reaccién.

e) Cati6n. 8.- Mencionar cuando menos tres de las técnicas usadas para la

f b e it medicién de las velocidades de reaccion.
ompuesto binarios.

.l 9.- Balancear ecuaciones por cualquiera de los siguientes tres
g) Compuestos ternarios. métodos:

h) Compuestos poliatémicos.

| a) Tanteo.
2.- Diferenciar los términos:

b) Ion-electrén.

a) Nomenclatura trivial. c) Estado de oxidaci6n o redox.

b) Nomenclatura sistemética. b= Befiliflios térmihios:

3.- Clasificar, de una serie de f6rmulas dadas, a los: a) Oxidaci6n.

a) Acidos b) Reduccién.

b) Bases c) Agente reductor.

¢) Sales d) Agente oxidante.

4.- Utilizar las reglas de nomenclatura para nombrar a las sales 11.- Definir los términos:

5.- Definir y utilizar las reglas de nomenclatura para definir a: a) Estequiometrfa.
b) Mol.

a) Oxidos.
¢) U.m.a.
b) Anhfdridos.
d) Densidad.
¢) Peréxidos.

XXVII




e) Peso atomico relativo.

f) Peso molecular relativo.
12.- Enunciar las leyes de:

a) Conservacion de la materia.

b) Composicién constante.

¢) Proporciones multiples.

d) La combinaci6én de volimenes de Gay-Lussac.
13.- Diferenciar entre:

a) Férmula empfrica.

b) Férmula molecular.

14.- Calcular la férraula empirica de un compuesto dada su.

composicion porcentual en peso.

15.- Resolver problemas sobre conversion de moles a masa y
viceversa.

16.- Determinar la composici6n porcentual de los elementos que
integran un compuesto.

17.- Resolver problemas sobre relaciones ponderales en las reac-
ciones quimicas.

18.- Determinar la férmula molecular de un compuesto, dada su
f6rmula empirica y su peso molecular experimental.

?EOCEDIMIENTO DE APRENDIZAJE.

3 La manera més féacil de llegar a cumplir con los anteriores ob-
plivos es, ‘icer los procedimientos de las diferentes unidades de que
onsta gl libro, y por otro lado, practicar sobre todo la nomenclaullrfl
para evitar errores, asi como practicar en la resolucién de pr'oblcmas'(
mando menos los de las autoevaluaciones de las diferentes unidades =

REQUISITO.

El Gnico requisito para presentar el examen de esta unidad es
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RECOMENDACIONES.

INTRODUCCION.

El principal objetivo del laboratorio, es hacer que el alumno se
encuentre familiarizado con las diferentes sustancias, aparatos y
técnicas empleadas en un laboratorio de qufmica. Impulsar su interés
hacia los caminos de la ciencia y tratar de entenderla mucho mejor. Para
lograr estos objetivos, es primordial la entera colaboracién del es-

tudiante, a quien le serd indispensable tener presente las siguientes
recomendaciones:

1.- Leer detenidamente su préctica antes de llevarla a cabo.

2.- Cuando llegue a tener dudas consulte su libro de texto, o
cualquier otro libro; si es necesario, recurra a su profesor
Nunca es bueno quedarse con dudas.

3.- Observe y anote cualquier cambio que resulte de las reac-
ciones quimicas, como: color, calor, presencia de
precipitados, etc., porque de no anotar de inmediato, podra
olvidéarsele y reportar mal sus resultados, obligdndose a
repetir de nuevo su préctica.

4.- Ademds de las observaciones hechas, preoctipes -en buscar
una razén cientifica de las reacciones, facilitdndole asi el

aprendizaje y evitando lo que cominmente llamamps
"machete". :

Antes de usar una balanza péngala en equilibrio y en descanso.
Maneje con cuidado las balanzas, ya que éstas son instrumentos de




presicion. Una balanza desajustada nos echarfa a perder todo el trabajo 7.- Si llegasen a inflamarse los liquidos depositados en vasos o

de una préctica. n,;]atruces, tape la boca de éstos con un vidrio de reloj o una
capsula.

8.- Todo matcrial debera ser depositado en lugares que crea

ik et conveniente; y asegirese de que es material frio antes de
tomarlo con las manos.

Jamd4s intente hacer experimentos que no correspondan a su
prictica; puede que llegue a suceder un accidente, lesiondndose usted
0 uno de sus companeros.

9.- Al querer detectar olores no ponga la nariz en la boca del
recipiente, sino abanique con su mano el aroma.

10.- es ‘de suma importancia no arrojar sé6lidos a los lavabos. los
éc1dps son corrosivos, por lo que deber4n ser diluidos a;ltes
de tirarlos. Es conveniente que la llave permanezca abierta
cuando vierta cualesquier substancia o liquido.

1.- Sf'por accidente le llegara a caer 4cido u otro material corro-
sivo, ldvese inmediatamente con agua en abundanciay llame
a su profesor. '

2.- Cunado de diluir 4cidos se trata por ejemplo 4cido sulfirico,
viértalo con cuidado y despacio por las paredes del vaso con
agua. Jamds agregue agua al 4cido, pues se llevarfa a cabo una
reaccién violenta pudiéndole salpicar la cara.

11.- Cuapdo ut.ilice la balanza, no pese directamente sobre los
platillos, sino use vidrios de reloj o papel.

12.- Le seria de utilidad el etiquetar o marcar los materiales que
emplee es sus précticas.

3.- Cuando caliente un tubo de ensayo, procure no apuntarlo
hacia usted ni a sus compaferos, pues podrfa salir disparado . - . ¥
ayaEr=994 P 13.- Esta prohibido introducir alimentos al laboratorio.

4.- Si una sustancia no la conoce, jamés la pruebe, PUEDE SER
VENENO.

S.- Para evitar pérdida de tiempo, al emplear un reactivo, lea dos
o més veces la etiqueta, asegurdndose asi si es el que usted
desea.

- 6.- Al calentar un tubo de ensayo, h4galo por las paredes, no por
el fondo. '




PRACTICA 1.

PROPIEDADES GENERALES DE ACIDOS Y
BASES.

INTRODUCCION.

Comenzaremos por las definiciones de 4cidos y de bases: Un 4cido
. . % § . + 5
es una substancia que suministra iones hidrégeno (H ™) en soluci6n
acuosa, es decir, es un donador de protones.

Una base es una sustancia que en solucién acuosa suministra iones
hidroxilo (OH"). es un aceptor de protones.

Una de las propiedades mas notorias de las bases, es que son
capaces de neutralizar a los 4cidos, al igual que los 4cidos neutralizan a
las bases.

Cuando se agrega cualquier 4cido a cualquier base ocurre la
siguiente reaccién:

H* 4+ OH — H20

Las soluciones 4cidas tienen un sabor agrio, como el de las frutas
citricas (debido al 4cido citrico), cambian el papel tornasol de azul a

| T0jo y reaccionan con la piel produciendo quemaduras que pueden ser
severas si no son tratadas de inmediato.




Las solucionés bésicas tienen un sabor amargo, _cambla(;l. el to'ri
nasol de rojo a azul, al contacto con la piel se sienten resbaladizas y a
igual que los 4cidos producen quemaduras.

OBJETIVO.

Comprender las propiedades generales de los 4cidos y las bases.

MATERIAL.

1 Gradilla.

2 Tubos de ensyo de 18/150

9 Vasos de precipitado de 250 ml.
1 Pipeta de 10 ml.

1 Agitador.

2 Tapones del # 1.

I Aparato para demostrar la conductividad.

REACTIVOS.

Acido Sulfiirico concentrado (H2SO4).
Solucién de Sacarosa (C12H22011).
Solucién de Hidréxido de Sodio (NaOH).
Solucién de Cloruro de Sodio (NaCl).
Solucién de Acido Clorhidrico (HCI).
Solucién de Almidén.

Agua destilada y agua de la llave.

HPROCEDIMIENTO.

1) DESHIDRATACION DE LA SACAROSA.
a) Poner 10 ml de soluci6n de sacarosa en el vaso de precipitado
y agregar 10 ml de Acido sulfiirico concentrado.

b) Observar como la muestra de sacarosa se torna de color
negro por la accién deshidratante del 4cido sulfirico.

NOTA: El color negro es causado por la produccién de
carbon. S [

REACCION:

C12H22011 + 11H2804—— 12C + 11H3S04 + 11H20




2) PRUEBA CON PAPEL TORNASOL.

0 y azul probar las dos soluciones de

a) Con papel tornasol roj
del papel tornasol al contacto

los tubos y anotar los cambios

~ con éstas.
NOTA: Tomar muestra con agitador del tubo A poner una
gota en el papel tornasol rojo y otra en el papel

tornasol azul.

Repetir la operacion con el tubo B.

Papel tornasol rojo——> Azul = Solucién Bésica.
Papel tornasol azul——> Rojo = Solucién Acida.

3) PRUEBA DE CONDUCTIVIDAD ELECTRICA.

a) El maestro demostrara la conductividad de las siguientes
soluciones, por medio de un aparato como $€ muestra enla

figura.
En solucién acuosa: NaOH, NaCl, HCl, H2S04, Sacarosg,
Almidén, Agua destilada y de la llave. '

PREGUNTAS.

1.- éQue se demuestra con la prueba de conductividad?

5 - Anotar los cambios de color que producen las soluciones A}
B en el papel tornasol rojoy azul.

3.- Explique el porque de tales cambios.

10

4.- (A gué se debe la no conductividad de las soluciones de
almid6n, sacarosa y agua destilada?

T

ELECTRODOS

s
7%

o

=%,

SOLUCION
PROBLEMA -




PRACTICA 2.

NEUTRALIZACION.

Cuando un 4cido reacciona con una base, al final de la reaccion se
produce agua y la sal correspondiente a estos compuestos.

Por ejemplo, cuando se hace reaccionar Acido Sulfdrico (H2S04)

con Hidréxido de Sodio (NaOH) se produce agua y Sulfato de Sodio,
siendo la reacci6n:

H2S04 + 2NaOH —— NaxS04 + 2H>0

Pero como el Acido Sulftrico y el Hidréxido de Sodio estdn
onizados, podemos representar la ecuacién como sigue:

2H' +804” + 2Na* — < 2Na* + SO + 2H,0

Observamos que el agua no est4 ionizada en las ecuaciones i6nicas,
ii6lo los 4cidos, las bases y las sales se escriben en forma i6nica.

La ecuaci6n i6nica més sencilla es:
2H" + 20H —— 2H,0

Hay que centrar la atencién en que la reacci6n entre un 4cido y
ina base es bésicamente una reaccién entre el ion hidrégeno del 4cido
fel ion hidroxilo de la base para formar el agua.




i i ciones so les llama de
o importante de reac ' ' ;
ol hﬁediame este tipo de reacciones €s posible ob

tener una gran variedad de sales.

OBJETIVO.

Obtener una sal (NaCl sal comidn de cocina? por nﬁggigxcilgougz
reaccion de neutralizacién entre Acido Clorhidrico e Hidr

Sodio.

MATERIAL.

PROCEDIMIENTO.

En unvaso de precipitado de 250 ml., colocar 10 ml de una solucién
2molar de HCl y agregar 10 ml. de una solucién 2 molar de NaOH.

Con un agitador, mezclar bien para homogenizar y someter a
calentamiento hasta sequedad.

Ya que enfrie, probar el s6lido blanco cristalino e indicar cusl es
¢l sabor que presenta.

PREGUNTAS.

1 Agitadp;. :

1 Vaso de precipitado de 250 ml.
1 Pipeta de 10 ml.

1 Tripié.

1 Mechero.

i Tela de asbesto.

REACTIVOS.

éolucion molar de Acido Clorhfdrico (HCY).
Soluci6n molar de Hidréxido de Sodio (NaOH).

14

1.- éQué es una reaccién de neutralizacién?

2.- ¢{Cudl es la reaccién que se lleva a cabo durante el proceso
que realizaste?

3.- £Qué es el s6lido que queda?




PRACTICA 3.

PREPARACION DE SALES.

INTRODUCCION.

Las sales segn Arrhenius son sustancias que dan aniones distintos
il ion OH" y cationes distintos al ion H* . En al gunos casos, si ademas
del cation correspondiente la sal da también iones H" es una sal 4cida
§,en cambio, si al lado de los aniones formados por el radical 4cido da
también iones OH, la sal es entonces una sal bésica.

Las sales 4cidas pueden imaginarse formadas por substitucién
parcial en los 4cidos de los hidrégenos ionizables por radicales positivos
j andlogamente, las sales basicas pueden suponerse derivadas de los
hidroxilos metélicos por substitucién parcial de sus grupos OH™ por
radicales 4cidos.

Para obtener una sal se pueden seguir distintos procedimientos,
por ejemplo desplazando el hidrégeno de un 4cido por un metal,
neutralizando un 4cido por 6xido o un hidréxido, o basdndose en las
leyes de Berthollet que enuncian: '

Un é4cido, una base o una sal solubles, se combinan con otra sal,
twando el intercambio de los radiclaes 4cidos y bésicos se forma un

tompuesto (4cido, base o sal) m4s volétil o menos soluble que los
tuerpos reaccionantes. '




Esta regla se cumple por lo general, salvo en las reacciones de
carécter reversible.

OBJETIVO.

Basados en ésto, vamos a prepafar sales en las siguientes formas.
1.- Po‘r la accién de un 4cido sobre un metal.

2.- Por la accién de un 4cido sobre un éxido.

3.- Por la acci6n de un 4cido .sobre un hidréxido.

4.- Por la accién de una base sobre una sal.

MATERIAL.

5 tubos de ensayo de 18/150.
1 Gradilla.
i Probeta.
2 Cépsulas de porcelana.
1 Mechero.
1 Tripié.
1 Tela de asbesto.
' 2 Embudos.

1 Agitador.
Papel tornasol.

Papel filtro.

REACTIVOS.

Zinc metélico

Acido Clorhidrico

Oxido de Cobre

Hidréxido de Sodio en solucién al 20%

Cloruro Férrico en solucién al 20%

Agua destilada.

PROCEDIMIENTO.

1.- ACIDO SOBRE METAL: Se pone en un tubo de ensayo un

pedazo de Zn y se anaden 5 ml. de HCI, se deja que continiie
la reacci6n unos 10 min. Se filtra y se evapora el ﬁltrado a
sequedad, en capusula de porcelana.

2.- ACIDO SOBRE UN OXIDO: Se pone en un tubo un poco de

CuOy disuélvalo en un poco de agua, afiada HCI hasta que
se disuelva, filtre y evapore la solucién.




3.- ACIDO SOBRE UN HIDROXIDO: Tome 5 ml. de so_lugmx}ll g
. NaOH y viértala en una cdpsula de porcelana. AI.]al aa q
poco a poco agitando hasta que el papel tornafs.o. 1?1 %
cambie de color; a éste se le lla'ma neutro (') 'm:..,d a
operaci6n se le llama neutralizacién y al papel in 1cad o;_
Evapore lentamente evitando que salpique, hasta sequedad.

4.- ACCION DE UNA BASE SOBRE pNA SAL: En un tub_o ge
ensayo se ponen 5 ml. de solucién d.e .FeC13 y se amll e
lentamente NaOH hasta formarun precipitado y ver su color,
écudl es el producto menos soluble?

‘

PREGUNTAS.

Escribe las reacciones que en cada caso se llevaron a cabo.

PRACTICA 4.

BALANCEO DE ECUACIONES QUIMICAS.

INTRODUCCION.

Para el estudio de 1a composicién de la materia, desde el punto de
vista quimico, hay que basarnos en que las propiedades de la
combinacion de las substancias, pueden explicarse por medio de los
Ielectrones, protones y neutrones. En nuestro mundo estas partfculas
tstdn organizadas como unidades especificas, formando los 4tomos de
més de cien elementos, los 4tomos de los elementos a su vez se or-

ganizan en iones y méculas de compuestos que constituyen la mayor
parte de la porcién "no viviente" del mundo.

Con esta porcién "no viviente", ocurren natural o artificialmente
muchas reacciones quimicas, por medio de las cuales se forman otros
‘Umpuestos que presentan gran utilidad en nuestra vida cotidiana.
Cuando estas reacciones quimicas son artificiales, es decir, hechas por
¢l hombre, hay necesidad de efectuarlas con cantidades medidas de
'eactivos (sustancias que reaccionan) para que rindan la mayor parte de
productos posibles (sustancias que se forman) para que de esta forma

Optimizar los recursos de los que disponemos, y no desperdiciar reac-
livos inecesariamente.

El método més adecuado de optimizar recursos es, representar la
'eaccion por medio de una ecuacién quimica y balanceando correcta-




proporcifén exacta con que interviene caGa reac-

mente para conocer la
tivo en la reaccién quimica.

OBJETIVO.

Efectuar la reaccién quimica que sigue con los materiales que se
te proporcionen en el laboratorio.

Naz2 SO4 +
KMnO4 +Na28293 . " Ha0

Emplear los procedimientds que conoces, para balancear la

ecuacion quimica.

MATERIAL.

1 Tubo de ensayo de 25/200.
1 Pizeta.

1 Pipeta de 10 ml.

-2 Pipetas de 5 ml.

:

REACTIVOS.

Permanganato de Potasio KMnO4

Acido Sulfirico. H2804
Trisulfato de Sodio. Na25204

Agua destilada.

PROCEDIMIENTO.

1.- En un tubo de ensayo de 25/200 coloca 20 ml. de Perman-
ganato de Potasio 1 N.

2.- Agregar agua hasta la cuarta parte del tubo de ensayo.

3.- Agrgarle 5 ml. de Acido Sulftirico 1N. Agitando para
homogenizar. |

4.- Agregar trisulfato de sodio poco a poco y agitando la muestra

hasta que desaparezca el color rosa del Permanganato de
potasio.

REPORTE.

Entregar4s a tu maestro junto con la autoevaluacién un reporte de
las observaciones efectuadas durante la practica y la ecuacién quimica
balanceada, por los tres métodos llevados en clase.




PRACTICA 5.

LEY DE LA CONSERVACION DE LA
MATERIA.

INTRODUCCION.

Un primer aspecto del conocimiento quimico, fue conocer la
relacion entre las cantidades de las sustancias que intervienen en una
| reaccién quimica.

El descubrimiento de la balanza y su aplicacién en el estudio de
las transformaciones quimicas, dio lugar al desubrimiento de las leyes

de las combinaciones quimicas y al establecimiento de la quimica como
ciencia.

Una de estas leyes de combinaciones quimicas es la LEY DE LA
CONSERVACION DE LA MATERIA que nos dice: "La masa de un
sistema permanece invariable, cualquiera que sea la transformacién
que ocurra dentro de é1", en términos quimicos, "en ninguna reaccién
quimica se gana ni se pierde peso".

Fue el quimico francés Lavoisier, a quién se le atribuye el enun-
¢iado de la ley de la conservacién de la materia y se debe a él su
confirmacién y generalizacién.




i xperimentos
De los datos que obtuvo de un gran numero de cxpezl‘?}:] un';
encontré qu‘c el peso de los reactivos (las sustancias qulc inic ‘ i :
a ‘ \ ctos (las SusStapcray
reaccion) era siempre igual al peso de los productos (la
formadas en la reaccion).

OBJETIVO.

Cornpfobar que en una transformacion quimica no ;)curri ic(f;nbm
' i i ma :
en la masa inicial y final del sistema, sometido a la transior

MATERIAL.

1 Vaso de precipitado de 250 ml.
2 Tubos de ensayo de 13/100

1 Balanza.

REACTIVOS.

Solucién 1 N de Cloruro Férrico:

Solucién 3 N de Hidréxido de Potasio.

PROCEDIMIENTO.

Colocar 2 ml. de solucién 1 N de Cloruro Férrico en un tubo de
13/100 y 2 ml. de solucién 3 N de Hidréxido de Potasio en otro tubo;
colocar los tubos en el vaso de precipitado y pesar todo el conjunto. -

ANOTE:

Peso del conjunto.

Color de la solucién de Hidréxido Férrico.

Color de la solucién de Hidréxido de Potasio.

Hechas las observaciones anteriores, proceda a mezclar las dos

soluciones en el vaso de precipitado y coloque los tubos en posicién
invertida dentro del vaso.

ANOTE:

Cambios ocurridos

Peso del conjunto

PREGUNTAS.

1.- Reporte los cambios observ'a-dos.

2.- {De qué manera se comprueba la ley de la conservacién de 1a
materia en este experimento?
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PRACTICA 6.

DETERMINACION DE LA COMPOSICION
PORCENTUAL DE LOS ELEMENTOS QUE
INTEGRAN UNA SUBSTANCIA.

INTRODUCCION.

La ley de la composicién constante nos dice: "Cuando dos o m4s
elementos se combinan para formar un determinado compuesto, lo
hacen en una relacién de peso invariable".

Si observamos bien, ésta y todas las leyes cientificas, no son més
que enunciacién de la forma como se comporta la naturaleza, expresan-
do algin orden en particular o alguna realidad de la naturaleza.
Podriamos decir, que al formarse un compuesto, la naturaleza fija la

relacién en peso asignada que deben conservar las partes constituyen-
tes.

Diferentes qufmicos, a través de la historia, se dedicaron con
especial empefio al problema de analizar compuestos y calcular la
tomposicion porcentual en peso de.los diversos compuestos, logrando
comprobar, en muchos de los casos, 1a ley de la composicién constante.

Por ejemplo, si se obtiene Oxido de Cobre (CuO) por calentamien-
to del metal en presencia de oxfgeno, por disolucién del Cobre en Acido
Nitrico y cristalizacién y calcuinacién de Nitrato Ciprico obtenido; y
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también por acci6én del Cloro sobre Cobre, disohucién del Cllor.uro.gc REACTIVOS.
m j i6n y calcinacién
ipitaci bonato de Cobre y separacion y aci
P ooy T uentra que el Oxido Ciiprico
te compuesto. En los tres casos se enc ‘
?(frfrsl‘ado corll)tiene un 80% de Cobre y un 20% en peso de Oxigeno.

Agua destilada.

Compuesto X.

OBJETIVO.

PROCEDIMIENTO.

Efectuar cédlculos estequiométricos para:

1.- ¢Cudl es la férmula mi4s simple del compuesto X cuya
) Determinar la férmula mas simple de un compuesto dada composicion porcentual es de:
a

una composicién porcentual.

Cl = 60.34 %
b) Asignarle nombre de acuerdo a las reglas de nomenclatura
y su férmula mds simple. TR
¢) Determinar el peso de un MOL de ese compuesto. B0 sc 10 ompuesd
) 1 de ese compuesto?
d) ¢Cuéntos gramos son 0.6 mo \ ul
¢) Prepara 100 ml. de este compuesto a una concentracion de 3.- {Cuénto pesa un mol de ese compuesto?

0.6 molar. 4.- {Cuéntos gramos son 0.6 molar del compuesto X?

5.- Preparar 100 ml. de ese compuesto a una concentracion 0.6
M.
MATERIAL.

a) Pesar el namero de gramos del compuesto requerido para
1 Probeta de 100ml. ‘ preparar la solucion.
. robeta '
) b e e b) Colocar la muestra en unvaso de precipitado y agregar 50
1 Vaso de precipitado de 250 ml.

ml. de agua destilada, agitar hasta disolver totalmente.
1 Balanza. c¢) Transferir la solucién a una probeta de 100 ml.

y completar
: - con agua destilada hasta la marca de 100 ml.
1 Agitador.




REPORTE.

rd
Entregar al finalizar la préctica los célculos efectuados. PRACI‘ICA 7.

RELACIONES EN PESO DE LAS
REACCIONES QUIMICAS.

' INTRODUCCION.

El tipo més comiin de problemas en las reacciones quimicas, es el
de los pesos de las substancias en una reaccién quimica, por ejemplo
cuando se conoce el peso de uno de los reactivos, se puede calcular el
peso de los productos en esa reaccién quimica:

En las reacciones entre dos substancias, cuando una de ellas ests
€N exceso con respecto a la otra (reactivo en exceso), la cantidad que
estd en exceso permanece sin combinarse, aunque la reaccién haya
terminado, cuando hay reactivo en exceso es posible calcular la cantidad

de producto formado, e incluso la cantidad de reactivo que permanece
en exceso.

OBJETIVO.

En la reaccién que vas a efectuar determinaris:

a) {Cudl es el reactivo que est4 en exceso?




b) {Que cantidad de cobre se produce?

¢) ¢{Qué cantidad de reactivo queda en exceso al finalizar la
reaccion?

MATERIAL.

2 Tubos de ensayo de 18/150.

1 Pipeta de 10 ml.

REACTIVOS.

Solucién de Sulfato de Cobre de 1IM. CuSO4

Granalla de Zinc. Zn

PROCEDIMIENTO.

1.- Enun tubo de ensaye de 18/150 coloca 150 ml. de una soluciién
: 1 M de Sulfato de Cobre (la cual contiene 2.521 g de Sulfato

de Cobre).

2.- Le agregarés 1 g de granella de Zinc.

3.- Dejala reposar.

4.- Agita esporédicamente, observando los cambios que ocurren.

5.- Deja un poco de Sulfato de Cobre en otro tubo para comparar
con el tubo al cual le agregaste Zinc. : -

REPORTE.

Represantarés la ecuacién qufmica balanceada de 1a reaccién que
se lléva a cabo.

Zn + CuSO4—— ZnS04 + Cu

Junto con las observaciones que realices durante la practica,
entregaras las operaciones para determinar:

1.- ¢Cudl es el reactivo que estd en exceso?

2.- £Qué cantidad (en gramos) de Cobre se producen?

3.- ¢Qué cantidad (en gramos) de reactivo queda en exceso al
final de la reaccién?

CALCULOS.

1.-Representa la reaccién quimica balanceada.

2.- Calcular el nimero de moles disponib‘les.

Peso de un mol de Zn =

Peso de un mol de CuSO4 =




e — 3.- Calculemos ahora los moles de Zinc que reaccionan con el
gde Zn Sulfato de Cobre.

de Zn =
Moles sl 5 bl 6 22 # de moles de # de moles de CuSO4

' # de moles de Zn
g de CuSO4 . .
e | Zn que reaccionan = que reaccionan con

CuSO4 = — , '
Moles de - peso de un mol de CuSOs con el CuSO4 el Zn # de moles del CuSO4

; | 6.- A continuacién calcula los moles de Zinc en exceso.
Ifato de Cobre que reaccionan con e
3 - Calcular los moles de Su ‘

Zinc.

Moles de Za en exceso =
# de moles de CuSO4

Moles de CuSO4 ,
que reaccionan con = # de moles 'de Zn

(# de moles disponibles) - (# de moles que reaccionan con CuSO4)

) # de moles de Zn
n

i ir cual es el
Con las operaciones que has realizado ya puedes decir ¢
reactivo en exceso y cual el reactivo limitante.

7.- Por 1ltimo efectiia la conversién de moles a gramos de:

Zn en exceso =

Cu producido =

Zn que reacciona =

Multiplicando el niimero de moles que obtuvimos por el peso de
un mol de la sustancia que corresponda. :

4.- En base al reactivo limitante calgula los pesos de reactivos y
productos restantes.

# de moles de

). b ., .. CuSO (que # de moles de Cu

les de Cu formados =
B reaccionaron # de moles de CuSO4

el Zn)







