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UNIDAD VI
Reacciones Quimicas. Cambios Quimicos en la Materia

LC 6.1 Evidencias de que existe una reaccién quimica

¢Coémo saber cudndo se ha producido una reaccién quimica? Es decir, ¢qué indicios
permiten detectar que se efectiia un cambio quimico? En general, se observa que las
reacciones quimicas suelen producir indicios visuales. El acero cambia de un material liso y
brillante a una sustancia color café rojizo que se desmenuza con facilidad al oxidarse; el
cabello cambia de color al decolorarlo. El nylon sélido se forma cuando dos soluciones
liquidas entran en contacto; cuando el gas natural reacciona con oxigeno aparece una flama
azul. Por tanto, las reacciones quimicas con frecuencia producen indicios visuales: un
cambio de color, formaci6n de un sélido, aparicion de burbujas, una flama, etc. Sin embargo,
no todas las reacciones son visibles. En ocasiones el tinico indicio de que se produce una
reaccion es un cambio de temperatura al desprenderse o absorberse calor. :

En la tabla 6.1, se resumen algunos indicios comunes de produccién de reacciones quimicas
y algunos ejemplos de reacciones en las que se observan estos indicios son los siguientes:

Cuando se anade 4cido clorhidrico incoloro a una solucién roja de nitrato de cobalto (II), la
solucién se hace azul, lo que indica que se ha producido una reaccién quimica. Se forma un
solido cuando se anade una solucién de dicromato de sodio a otra de nitrato de plomo. Se

forman burbujas de hidrégeno gaseoso cuando el calcio metélico reacciona con agua. El
metano gaseoso reacciona con oxigeno para producir una flama en un mechero Bunsen.

Tabla 6.1 Algunos indicios de que se ha producido una reaccién quimica
1. Se produce algiin cambio de color
2. Se forma un sélido
3. Se forman burbujas

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

Zumdahl, S. S. "Fundamentos de Quimica", Mc Graw Hill. 1992




LC 6.2 Prediccion de reacciones

La reactividad quimica relativa de los elementos nos ayuda a pred
llevan a cabo o no. La diferencia en la reactividad de los metales se
facilidad con la cual estos elementos pierden sus electrones de vale
su posicion en la tabla periédica. Se ha encontrado que en un grupo
de la tabla peri6dica la reactividad de los elementos incrementa
hacia abajo.

De esta forma, el calcio es més activo que el magnesio y el potasio
més activo que el sodio ya que el calcio y el potasio pierden
electrones con mayor facilidad que el magnesio y el sodio,
respectivamente.

Efectuando reacciones entre elementos para comparar su
reactividad se elabor6 una secuencia del orden de actividad de los
elementos y de esta forma se establecieron las series de actividad de
los metales y de los hal6genos.

Las series de actividad de metales enlista los metales en orden
descendente de reactividad. Un metal reemplazard en un
compuesto a otro metal que se encuentre por debajo de él en la
serie de actividad. Por ejemplo, el sodio reemplazara al litio o al
calcio.

Un no-metal puede también reemplazar a otro no-metal de un
compuesto. Este tipo de reaccién es usualmente limitado a los
halégenos (F2, Clz, Brz y I2). El flior reemplaza a cualquier otro
halégeneo de la serie porque encabeza la lista. Las tablas 6.2 y 6.3
presentan las series de actividad de metales y no-metales,
respectivamente

Los principios que se siguen en el uso de la serie de actividad son:

1. La reactividad de los metales en la lista disminuye de la parte su-
perior hacia abajo.

2. Un metal libre puede desplazar el ion de un segundo metal de su

solucién, siempre que el metal libre se encuentre arriba del
segundo metal en la serie de actividad.

ecir si las reacciones se
puede relacionar con la
ncia v, por lo tanto, con

_Los metales libres abajo del hidrégeno no desprenden hidrégeno de los 4cidos.

§ Las posiciones relativas de algunos de estos elementos pueden ser afectados peor fas
condiciones de ternperatura y concentracion. 3

Tabla 6.2 Serie de Acti/
vidad de Metales

Adaptado de: Hein, M. "Quimica",Grupo Editorial Iberoamzrice,

6.3 Balanceo de reacciones REDOX

3. Los metales libres arriba del hidrégeno reaccionan con los dcidos no oxidantes en solucion

y liberan hidrégeno gaseoso.
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Li
K . étodo del cambio en el nimero de oxidacion.
Ba
Ca n este espacio se presentan los pasos a seguir en el balanceo de una reaccién redox
Na ilizando el método del cambio en el niimero de oxidacién.
Mg
Al Palancear la siguiente ecuacion:
Zn
Fe
Ni H2S4- HNO3 —— 8§ + NO + H20
Sn
Pb : e is
H | Asignar los numeros de oxidacién a cada elemento en la reaccién. Se acostumbra eser s
Cu los nimeros de oxidacién en la parte superior del simbolo del elemento procurards no
Hg confundirlos con la carga de algin ion, presente en la reaccion y siguiendo ia regla s ia
Ag IUPAC escribiendo el signo después del nimero
Au
1+ 2- 1+5+ 2- 0 2%F 1+ 2%
H2S + HNO3 S + NO +H20
Identificar los elementos que se oxidan y los que se reducen. Para hacer ésto s¢ puade
Tabla 6.3 Serie de Acti-|} utilizar la escala de nimeros siguientes:
vidad de Hal6genos
] F REDUCCION
o N2+ NS+
Br 5 4 3 2 =F 0 *1 42 %3 T4 TS
I 52 g0

OXIDACION

I"$" cambia de "2-" 2 "0", por lo tanto se oxida.

'‘N" cambia de "S+"a "2 +", por lo tanto se reduce.
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. 0 S lamel'lte l S elenl(,nt(). Juce a l¢ i
: uc [Tlh lan 1

deiiacl e amai)
§5+_. rs\fu

4, li:laaé:a'cear la masa en cada ecuacién si se requiere. En esta ecuacion la masa estd balan-

3. Detel;immar el namero de electrones perdidos en la oxidacion 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¢” (E1 S pierde 2¢ )

REDUCCION 3¢ + N°Y ——+  N?* (EIN gana 3¢)

6. Igualar el nimero de electrones perdidos en la oxidacién con el nimero de electrones
ga}nados en la reduccion. Esto se puede lograr multiplicando las dos ecua siones por los
nimeros enteros mas pequeios que conduzcan a esta igualacion. En esta reaccién la
ecuacién de oxidacién se multiplica por "3"y la de reduccién por "2". . zoi1th

(%= SO4H 267)3
(Ge + N°* N2*)2
3s% 3S° + 6¢” (El S* pierde 6¢)

6e + 2N°T ——— 2N?* (EIN°* gana6e)

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

3H2S + 2HNO3

35:4 2NOQ + H20

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

3H2S + 2HNO3 3§ + 2NO + 3H20
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9, Comprobar que ambos lados de la ecuacion tienen el mismo niimero de 4tomos de cada
elemento.

R p
5 3
N 2 2 ;
H 8 8
o 6 0 |

NOTA: Cada ecuacién nueva puede presentar un problema diferente, por lo que para adquinr
préctica en el balanceo de ecuaciones redox se sugiere trabajar en otros problemas mas.

Adaptado de : Hein,M. "Quimica" Grupo Editorial Iberoamérica, 1992

LC 64 Corrosion del hierro

Uno de los procesos de corrosion mas familiares es la corrosion del hierro. Desde el punto
de vista econémico, éste es un proceso importante. Se estima que mas del 20% del hierro
producido anualmente se utiliza para reemplazar articulos de hierro desechados debido a los
dafios causados por la corrosion.

Se sabe que la corrosién del hierro requiere oxigeno; el hierro no se corroe en el agua, a
menos de que esté presente el O2 . La corrosién también requiere agua; el hierro no se
corroe en aceite , atn cuando la solucién contenga 02, a menos que haya H20. Otros
factores que pueden acelerar la corrosion son: la presencia de 4cidos y sales, el contacto con
metales més dificiles que oxidar que el hierro y las fuerzas de tension sobre el hierro.

La formacién del herrumbre en el hierro se considera generalmentede naturgleza
electroquimica. Una zona en la superficie del hierro sirve como un anodo y alli el hierro
sufre una oxidacion:

Fe) ———Fe’" @) +2¢°  Eox =044V

Los electrones producidos migran a través del metal hacia otra zona de la superficie _Que
sirve como c4todo. Aqui se puede reducir el oxigeno:

O2(g) + 4H " (ao) + 4€ 2H20(1) Ered = 123V

129




Observe que H' toma parte en la reduccién del Oz . A medida que disminuye la
concentraciéon de H ", la reduccién del Oz se hace menos favorable. Se observa que el
hierro, en contacto con una soluciég gon una concentracién pequefia de H™ | no se oxida. En
el franscursq Qe la corrosién, el Fe” " que se forma en el 4nodo, se oxida posteriormente a
Fe” " .ElFe”" forma el 6xido de hierro(Ill) hidratado, conocido como orfn o herrumbre:*

4Fe2+(ac) + O2'(g) + 4F 0 + 2xH20(1)

2Fe203 " xH20¢(s) + 8H+(a<=)

Como por lo general el catodo es el drea que tiene el mayor suministro de O2, el herrumbre
se suele depositar ahf. Si observamos con atencién una pala que ha permanecido a la
interperie en presencia de aire hiimedo, y con suciedad adherida a ella, veremos que se ha
picado bajo la suciedad, pero que la herrumbre se ha formado en otra parte, donde se
dispone de O2, con mayor facilidad. El proceso de corrosion se resume en la figura 6.1.

El aumento en la corrosién que ocasionan las sales es evidente en los automéviles que estan
en las 4reas donde se hace un intenso salado de las carreteras en invierno. El efecto de las
sales se explica facilmente por el mecanismo de las celdas voltaicas. Los iones de una sal
proporcionan los electrolitos necesarios para completar el circuito eléctrico.

La presencia de zonas anddicas y catédicas en el hierro requiere de dos ambientes en la
superficie. Estas se pueden deber a la presencia de impurezas o defectos en la red
(introducidos probablemente por el esfuerzo a aun se somete el metal). En las zonas donde
hay impurezas o defectos, el entorno a nivel.atémico de los 4tomgs de hierro permite que el
metal sea méds o menos oxidado que en zonas normales de la réd. En consecuencia, estos
sitios pueden servir ya sea como énodos o como c4todos. El hierfo ultrapuro, preparado de
forma que se reduzcan al minimo los defectos en la red, es mu¢ho menos susceptible a la
corrosion que el hierro ordinario. ‘

Con frecuencia, el hierro se protege con un recubrimiento de pintura u otro metal como
estafo, zinc, 0 cromo para proteger su superficie en contra de la corrosién. Las ldminas de
acero usadas en las latas para refrescos y alimentos se pueden recubrir introduciendo las
ldminas en estafio fundido o depositando un recubrimiento de estafio con un proceso
electrolftico. El estafio protege al hierro mientras la capa protectora permanezca intacta.
Una vez que se rompe y el hierro queda expuesto al aire y al agua, el estaio més bien
acelera la corrosién del hierro actuando como cétodo en la corrosién electroquimica. Como
se muestra en los siguientes potenciales de las medias celdas, el hierro se oxida mas
facilmente que el estano:

2

Fe(s) Fe™ " (ac) + 2¢ E%x = 044 V

Snis) — Sn° " (ac) + 2¢7 Eox = 0.14 V

Por tanto, el hierro actiia como el dnodo y se oxida, segiin se muestra en la figura 6.2.
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El hierro galvanizado se produce con un recubrimiento de hierro con una capa de zinc. El
cinc protege al hierro contra la corrosién aun cuando el recumbrimiento superficial se
destruya. En este caso, el hierro sirve como cdtodo en la corrosién electroquimica, porque el
zinc se oxida con mayor facilidad que el hierro:

le(s) s ZH2+(ac) + 2¢ Eoox = (0.76V

Por consiguiente, el zinc sirve como 4nodo y se corroe en lugar del hierro, como se muestra
en la figura 6.3. La proteccibn de un metal que actia como cédtodo en uma celda
electroquimica se conoce como proteccién catédica. El metal que se oxida para proteger al
catodo se llama dnodo sacrificial. Las tuberias subterrédneas se suelen proteger contra la
corrosién haciendo que la tuberia sea el cdtodo de una celda voltacia. Se entierran trozos de
un metal activo, por ejemplo magnesio, a lo largo de la tuberfa y se conectan con ella por
medio de cables, como se muestra en la figura 6.4. En el terreno hiimedo, donde puede
ocurrir la corrosién, el netal activo actiia como 4nodo y la tuberfa experimenta proteccién
catodica.

Figura 6.1. Corrosion del hierro en contacto con agua

Aire

Gota

Depésito de herrumbe 9 de-ggua

(FeaOs+ xHz0)
e 57 e Fel* + 2e:"

Figura 6.2. Corrosién del hierro en contacto con estano

Hierro

Gota
de agua

24
Fe* "(ac) \Herrumhr :

Hierro
(dmadb)

Bétafio
(Gasdede]

= . ¢ 3 2¢
Of +4H* +4c”+2H0 | Fe=Fe
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Figura 6.3. Proteccion catédica del hierro en contacto con zinc

Gota
de agua

Figura 6.4. Proteccion catédica de un tubo de hierro que transporta agua

Nivel Tubo de agua,
del suelo Electrolito el catodo
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- Conexion
soldada

Anodo de
magnesio
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UNIDAD VII
Estequiometria, La aritmética en la quimica

1C 7.1 Estequiometria y leyes estequiométricas

La quimica trata de la materia y de sus transformaciones. El estudio de las relaciones
quméricas relativas a la composicién de la materia y de sus transformaciones constituye la

estequiometria. El término estequiometria proviene de las palabras griegas estequio

(elemento) y metria (medir).

| Estequiometria: es la parte de la quimica que estudia las relaciones cuantitativas de las

sustancias y de sus reacciones.

Segtin la definicién anterior, la estequiometria se aplica desde el célculo de la omposicién
de 10s clementos que forman un compuesto hasta el calculo de la cantidad de upn compuesio
formado en una reaccién quimica. ‘

La formacién de los compuestos obedece a ciertas reglas cuantitativas conocidas como leyes
estequiométricas o leyes ponderales. Asimismo, el estudio cuantitativo de las reacciones
quimicas se basa en laley dela conservacién de la masa. A continuaci6n se recordaran estas

| leyes fundamentales de la quimica.

| Leyes estequiométricas

Ley de la conservacién de la masa

Si se pesa una vela de parafina, se enciende y después de estar prendida un tiempo en
presencia de aire se pesa de nuevo, se observa que aparentemente existe pérdida de materia
en este cambio quimico.

Por otra parte, si se pesa un clavo de hierro, se deja en coniacto con aire himedo, y se pesa
e nuevo, se observa que aparentemente hubo aumento de materia en este cambio quimico.
Si Ias experiencias anteriores se repiten en un recipiente cerrado, se observa que no hubo ni

pérdida ni ganancia de materia en estos cambios quimicos.

En el primer caso, los gases desprendidos por la combustién de la vela se acumulan en el
recipiente cerrado y parte de su peso s¢ adiciona al peso de la vela; por lo tanto, en dicha
reaccidn quimica no hay cambio de masa. En el segundo caso el peso que gana el hierro por
la combinacién con el oxigeno del aire, lo pierde el aire por la disminucién del peso de
oxigeno; por lo tanto, la masa total permanece constante.

Estas observaciones y otras semejantes permitieron a I avoisier en 1785 enunciar la ley de la
conservacién de la masa: En todos los fenémenos quimicos, la masa total de las sustancias
que intervienen en una reaccion permanece constante.

La ley de Lavoisier se expresa en términos de masa, va que el peso de una sustancia varia en
funcion del lugar en el cual se encuentra.
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