UNIDAD VI
Reacciones Quimicas. Cambios Quimicos en la Materia

LCe6.1 Evidencias de que existe una reaccién quimica

¢C6mo saber cuindo se ha producido una reaccién quimica? Es decir, ¢qué indiciy
permiten detectar que se efecta un cambio quimico? En general, se observa que Iy
reacciones quimicas suelen preducir indicios visuales. El acero cambia de un material lisoy
brillante a una sustancia color café rojizo que se desmenuza con facilidad al oxidarse; ¢
cabello cambia de color al decolorarlo. El nylon s6lido se forma cuando dos soluciong
liquidas entran en contacto; cuando el gas natural reacciona con oxigeno aparece una flams
azul. Por tanto, las reacciones quimicas con frecuencia producen indicios visuales: u
cambio de color, formacién de un sélido, aparicién de burbujas, una flama, etc. Sin embarg,
no todas las reacciones son visibles. En ocasiones el tnico indicio de que se produce un
reaccién es un cambio de tempzratura al desprenderse o absorberse calor.

En la tabla 6.1, se resumen algunos indicios comunes de produccion de reaccions
qufmicas y algunos ejemplos de reacciones en las que se observan estos indicios son l

siguientes:

Cuando se anade 4cido clorhidrico incoloro a una soluciénroja de nitrato de cobalt
(1), la solucién se hace azul, 1o que indica que se ha producido una reaccién quimica. ¥
forma un sélido cuando se afade una solucién de dicromato de sodio a otra de nitrato ¢
plomo. Se forman burbujas de hidrogeno gaseoso cuando el calcio metélico reacciona co
agua. El metano gaseoso reacciona con oxigeno para producir una flama en un mechen

Bunsen.

'Tabla 6.1 Algunos incicios de ¢':|-ue se ha producido—;na reaccién quimica

1. Se produce algin cambio de color
2. Se forma un sélido
. “e forman burbujas

. Se produce calor, flama 0 ambos, o se absorbe calor.

Zumdahl S. S. Fundamentos de Quimica. Mc Graw Hill, pag. 157, 1 %l

LC 6.2 Prediccién de reacciones

La reactividad quimica relativa de los elementos nos ayuda a predecir si las reacciones
se llevan a cabo o no. La diferencia en la reactividad de los metales se puede relacionar con
la facilidad con la cual estos elementos pierden sus electrones de [Tabla 6.2 Serie de Acti-
valencia y por lo tanto con su posicion en la tabla periédica. Se ha |  yidad de Metales

encontrado que en un grupo de la tabla periddica la reactividad de

los elementos incrementa hacic abajo. Li

. K
De esta forma el calcio €s més activo que el magnesio y el Ba

potasio mds activo que el sodio ya que el calcio y el potasio Ca
pierden electrones con mayor facilidad que el magnesio y el sodio Na
respectivamente. Mg

Efectuando reacciones ¢atre elementos para comparar en Al
reactividad se elebor6 una secuencia del orden de actividad de los Zn
elementos y de esta forma se establecieron las series de actividad Fe

de los metales y de los hal6genos. Ni
Sn
Las series de actividad ‘dle metales enlista los metales en Pb

orden descendente de reactividad. Un metal reemplazard en un H
compuesto a otro metal que se encuentre por debajo de él en la Cu
serie de actividad. Por ejemplo;, el sodio reemplazaré a el litio o al Hg
calcio. Ag
Au

Tabla 6.3 Serie de Acti-
vidad de Halé6genos

Un no metal puede también reemplazar a otro no metal de
un compuesto. Este tipo de rezccion es usualmente limitado a los
halégenos (F2, Clz, Br2 y I2). El flior reemplaza a cualquier otro

halégeneo de la serie porque encabeza la lista. Las tablas 6.2y 6.3
presentan las series de actividad de metales y no metales F
respectivamente cl

Los principios que se sigiten en el uso de la serie de actividad Br
son:
I

1. La reactividad de los metales en la lista disminuye de la
parte superior hacia abajo.

2. Un metal libre puede desplazar el i6n de un segundo
metal de su soluci6n, siempre que el metal libre se encuentre arriba del segundo metal en la
serie de actividad.

3. Los metales libres arriba del hidrégeno reaccionan con los 4cidos no oxidantes en
soluci6n y liberan hidrégeno gaseoso.




4. Los metales libres abajo del hidr6geno no desprenden hidrégeno de los 4cidos.
S. Las posiciones relativas de algunos de estos elementos pueden ser afectados por las
condiciones de temperatura y concentracion.

Adaptado de: Hein, M. Grupo Editorial Iberoamérica, pag. 504, 1992.

LCé63 Balanceo de reacciones REDOX

Método del cambio en el nimero de oxidacién

En este espacio se presentan los pasos a seguir en el balanceo de una reacci6n redox
utilizando el método del cambio en el nimero de oxidacion.

Balancear la siguiente ecuacion:

H2S + HNO3

S + NO + H20

1. Asignar los niimeros de oxidacién a cada elemento en la reaccién. Se acostumbra
escribir los nimeros de oxidacién en la parte superior del simbolo del elemento procurando
no confundirlos con la carga d< algtn i6n, presente en la reaccion y siguiendo la regla de la
IUPAC escribiendo el signo después del nimero

1+ 2- 1+5+2- 0 2+2- 1+ 2-
H2S + . HNO3 —— S + NO +H20

2. Identificar los elementos que se oxidan y los que se reducen. Para hacer ésto se
puede utilizar la escala de niimeros siguientes:

REDUCCION
N2+ N5+
5 4 @ 2 4 § #1 8 +3 4 +3
| OXIDACION
g 5P '

El"S" cambia de "2" a "0"se oxida
El "N" cambia de "S+" a "2 +" se reduce

3. Escribir dos ecuaciones nuevas mostrando solamente los elementos que cambian de
nimero oxidacién

S} —— g°

N5+___._., N2+
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4. Balancear la masa en cada ecuacion si se requiere. En esta ecuacién la masa estéd
balanceada.

5. Determinar el nimero de electrones perdidos en la oxidacién y el nimero de
electrones ganados en la reduccién y agregarlos en el lado correspondiente en las ecuaciones
que muestran el cambio en el nimero de oxidacién de los elementos. Esto equivale a
balancear la carga en cada ecuacién

OXIDACION §?—— S° + 2¢” (EL'S pierde 2°)

- (EIN gana 3e’)

6. Igualar el nimero de electrones perdidos en la oxidacién con el nimero de
electrones ganados en la reduccion. Esto se puede lograr multiplicando las dos ecuaciones
por los nimeros enteros més pequefios que conduzcan a esta igualacién. En esta reaccién la
ecuacién de oxidacién se multiplica por "3"y la de reduccién por "2".

REDUCCION 3¢ + N*t

(S5 S° +2¢7)3
(B 4+ NPT s W PR
¢ 35° + 6e” (ElS* pierde 6e7)

6e” + 2N 2N?* (EIN>* gana6e)

7. Transferir el coeficiente que aparece al frente de cada sustancia en las ecuaciones
balanceadas redox a la sustancia correspondiente en la ecuacion original.

3H2S + 2HNO3 3S + 2NO + H20

8. Balancear los elementos restantes que no se oxidan o se reducen para obtener la
ecuacion balanceada final.

3H35 + 2HNO3 3S + 2NO + 3H20

9. Comprobar que ambos lados de la ecuacion tienen el mismo niimero de 4tomos de
cada elemento.

R P
S 3 3
N 2 2
H 8 8
O 6 6

NOTA: Cada ecuacién nueva puede presentar un problema diferente por lo que para
adquinir practica en el balanceo de ecuaciones redox se sugiere trabajar en otros problemas mds.

Adaptado de Hein M. Quimica. Editorial Iberoamericana, 1992.
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