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MATERIA Y TRANSFORMACIONES QUIMICAS



1. PROPIEDADES DE LA MATERIA

= Los cuerpos que nos rodean estan compuestos de diferentes tipos de sustan-
cias. Sean cuales sean estas sustancias, que llamamos genéricamente materia,
presentan una serie de PROPIEDADES comunes, y que vamos a enumerar a
continuacion:

= Se llama masa de un cuerpo a la cantidad de materia que contiene. La masa
determina el comportamiento fisico del mismo, pues con ella est4 relacionada
la fuerza gravitatoria y la propiedad de inercia.

= Por otro lado, los cuerpos ocupan una cantidad de espacio. A dicha cantidad la
denominamos volumen del cuerpo.

= Definimos la densidad de un cuerpo como la cantidad de masa por unidad de
volumen, o dicho de otra forma al cociente entre ambos:

P=v

En el sistema internacional las unidades en las que se miden la masa, el volumen
y la densidad son el kilogramo (kg), el metro cabico (m’) y los kilogramos por metro
clibico (kg/m’) respectivamente.

2. CLASIFICACION DE LAS SUSTANCIAS

Las sustancias que podemos observar en la naturaleza se dividen en sustancias
puras y mezclas.



= Se llaman SUSTANCIAS PURAS a aquellas que no se pueden descomponer me-
diante procedimientos fisicos sencillos (calentamiento, sometimiento a campos
magnéticos, etc.) en otras sustancias.

Dentro de las sustancias puras puede darse el caso de que mediante procesos qui-
micos podamos descomponer la sustancia pura en otras mas simples.

= Si ello es posible, la sustancia se llama compuesto.

= En caso contrario, la sustancia se llama elemento.

= Se llaman MEZCLAS a las sustancias que resultan de la combinacion de varias
sustancias puras, siendo posible la separacion de estas sustancias utilizando
procedimientos fisicos.

= Una mezcla se llama homogénea si dos partes cualesquiera de la misma tienen
exactamente las mismas propiedades y caracteristicas (por ejemplo, sal disuelta
en un agua).

= Una mezcla se dice heterogénea si las propiedades de dos partes de dicha mez-
cla pueden tener propiedades diferentes (como un monton de arena mezclada
con serrin).

Podemos resumir lo anterior en el siguiente cuadro:

( Elementos
Sustancias puras
Compuestos
Materia
Mezclas homogéneas
Mezclas

Mezclas heterogéneas



3. REACCIONES QUIMICAS

= Se llama REACCION QUIMICA a cualquier proceso en el que unas sustancias se
transforman en otras. Es decir, en una reaccion quimica hay unas sustancias que
desaparecen y otras que se forman.

= Se llaman reaccionantes o reactivos a las que inicialmente toman parte en la
reaccion quimica.
= Se llaman productos a las sustancias que se obtienen de la reaccion.

Una reaccidon quimica se representa escribiendo a la izquierda los reactivos y a
la derecha los productos. Esta expresion recibe el nombre de ecuacion quimica de la
reaccion:

A+B —-C+D

La flecha indica el sentido de la reaccidn, es decir, cudles son los reactivos que
se transforman en los productos. Este tipo de reacciones recibe el nombre de irrever-
sibles.

Hay algunas reacciones en las que los productos pueden volver a convertirse en los
reactivos. Estos tipos reciben el nombre de reacciones reversibles, y se representan en
una ecuacion cambiando la flecha anterior por una flecha de doble sentido.

A+B & C+D
CLASIFICACION DE LAS REACCIONES QUfMICAS

< Las reacciones quimicas se CLASIFICAN en:

= Reacciones de combinacion
Son aquellas en las que varios reactivos dan lugar a un compuesto resultante.

2H, +0, »2H,0
Ca0 +Si0, — CaSiO,
2Na+H,0, —2NaOH



= Reacciones de descomposicion
Al contrario que las anteriores. En ellas un compuesto da lugar a varios pro-
ductos.

CH, - C+2H,
H,SO, - H,0+S0,
Cu(OH), —» CuO+H,0

= Reacciones de sustitucion simple

Un elemento desplaza a otro en un compuesto.

H,SO, +Ca— CaSO, +H,
ClL +SH, - 2CIH+S

= Reacciones de doble sustitucion

En este tipo de reacciones dos elementos se desplazan mutuamente de dos

compuestos.

AgNO, + NaCl - NaNO, + AgCl
CaCl, +Na,CO, — CaCO, +2 NaCl

= Se llama AJUSTAR UNA ECUACION QUIMICA a escribirla (como las anteriores)
de forma que el nimero de atomos de cada elemento en la parte izquierda sea
igual al de la parte derecha de la ecuacion. Una forma sencilla de hacerlo es
escribiendo unos coeficientes en cada compuesto e igualando los &tomos de cada
elemento, resolviendo después el sistema de ecuaciones:

a-C,H, +b-0, »>¢-CO,+d-H,0

Igualando para cada elemento:

C 2-a=c c=2-a
O 2-b=2-c+d —>b=%-a
H 6-a=2-d d=3.a



Todos los valores dependen de uno (en este caso a), al que damos un valor que haga
desparecer los coeficientes fraccionarios. En nuestro caso, haremos a = 2;

a=2;b=7;c=4;,d=6
con lo que la ecuacidn ajustada es:

2C,H, +70, —4C0, +6-H,0

# Ejemplo:
&5 Ajustar las siguientes ecuaciones quimicas:
a) H, + Cl, > HCI
b) Ca(OH), + HNO,; — Ca(NO;), + H,0
¢) NH, + HCI <> NH,CI

a)
aH, +bCl, = cHCI

Para cada elemento tenemos que:

H 2a=c
Cl 2b=c

1 1
Dando a c el valor ¢ = 1, nos quedaque a=—, b=—
Quedando: 2 2

1 1

EHZ +EC12 — HCl1

Aunque esta expresion es correcta, es mejor evitar las fracciones, por lo que
multiplicamos por dos quedando la ecuacidon como:

2 H, +21cl, 5 2HCIS H, +01, - 2HC
2 2

b)
aCa(OH), + bHNO, — cCa(NO, ), +dH,0




Las ecuaciones son ahora:

Ca a=c

O 2a+3b=6¢c+d
H 2a+b=2d

N b=2c

Sustituyendo a partir de las ecuaciones del Ca y el N, nos queda:
O 2c+3-2c=6¢c+d—>8c—6¢c=2c=d
H 2c+2c=2d—>4c=2d—2c=d

Estas dos ecuaciones conducen a la misma igualdad. Como todas las variables
estan en funcion de ¢, podemos dar a esta el valor 1, quedando:

c=1

a=c=1

b=2c=2

d=2c=2

La ecuacion queda como:

Ca(OH), + 2HNO, — Ca(NO,), +2H,0
)

aNH, + bHCI < cNH,Cl

El sistema de ecuaciones es:

N a=c
H 3a+b=4c
Cl b=c

Vuelve a ocurrir que el sistema depende de una de las variables, por lo que po-
demos darle un valor como ¢ = 1, quedandoa=1yb=1:

NH, +HCl <> NH,Cl




LEYES DE LAS REACCIONES QUIMICAS

< Se llaman LEYES ESTEQUIOMETRICAS o PONDERALES a unas leyes que se
aplican a las reacciones quimicas, y que consideran las masas de las sustancias
que reaccionan.

= Ley de conservacion de la masa (o ley de Lavoisier). Esta ley simplemente
nos dice que la masa de los compuestos que forman parte de la reaccion se conserva,
es decir, la masa total de los reactivos sera igual a la de los productos. La masa no
desaparece, se conserva.

# Ejemplos:

& En la reaccion que aparece a continuacion se combinan 6 g de carbono con
16 g de oxigeno. ;Cudntos g de dioxido de carbono se formardn?

C+0, —C0,

Como sabemos que la masa se conserva a ambos lados de la ecuacion, si reaccio-
nan 22 g de reactivos, se formara la misma cantidad de productos, en este caso
solamente el CO,. Dicho de otra forma:

me +Mm,, =M, —> Mgy, =6+16=22¢g

&5 En la misma reaccion anterior, jcuantos gramos de oxigeno habrdn reaccionado
con 30 g de carbono si tenemos 110 g de dioxido y no han sobrado reactivos?
Igualando las masas de productos y reactivos:
mg +m,, =mg,, —30+m, =110

Despejando la masa de oxigeno queda:
m,, =110-30=80g

= Ley de las proporciones definidas (o ley de Proust). Si para formar 36 gramos
de agua necesitamos 4 gramos de hidrogeno, esta ley nos dice que para el doble de agua
usaremos el doble de hidrogeno, y para la mitad de agua la mitad de hidrogeno.



El enunciado méas formal nos dice que las cantidades de elementos que reaccionan
para dar un compuesto son fijas entre si.

# Ejemplos:

&5 Si 40 g de SO, reaccionan con 9 g de agua, ;cudntos g de H,O hardn falta para
conseguir agotar completamente 144 g de SO,?

SO, +H,0— H,S0,

La ley de Proust dice que la relacion entre las masas que reaccionan es una
constante. O sea:

m
SO
— =cte.

il

Aplicando esto:
40gS0O, 144¢gS0O,
9gH, 0 m

H,0
Despejando la masa de agua:

_144-9

fitl 0 =32,4¢

& Si tenemos 26 g de SO,y 14 g de H,O, ;cudntos g de dcido se formardn?
Sabemos que 40 g de SO, reaccionan con 9 g de agua, y usando la ley de las
proporciones definidas, como en el ejemplo anterior, podemos saber la masa de
SO, que reaccionara con los 14 g de agua presentes.

m o
40880, | Mo, o _4014_ 0
9gH,0 14gH,0 9

Pero no hay disponible tanto SO,, por lo que no reaccionara todo, s6lo podran
reaccionar los 26 g presentes. Con esta cantidad reaccionaran:

40gS0O, 26gSO0O, 26-9
= —my, =
9gH,0 m : 40

H,0

=5,85¢g




Es decir, sobraran 14 — 5,85 = 8,15 g de agua.
Se formaran, por tanto:
5,85 +26 =31,85 g H,SO,

= Ley de las proporciones multiples (o ley de Dalton). Esta ley se usa cuando
dos elementos se pueden combinar para formar varios productos diferentes. La relacion
entre las cantidades de un elemento que se combinan con una cantidad fija del otro es
una relacidon entre nameros enteros (1:2, 2:3, etc.).

# Ejemplo:

&5 El oxigeno y el cobre se pueden combinar formando dos oxidos diferentes. En la
formacion del primero reaccionan 60 g de cobre con 15 g de oxigeno, mientras
que en el segundo, 88 g de cobre reacciona con 11 g de oxigeno. ;Se cumple la
ley de Dalton?

Tenemos que averiguar qué cantidad de oxigeno reacciona con una cantidad fija
de cobre (por ejemplo, 32 g, aunque cualquier otra cantidad es valida).

15¢0 m

OX.1 =—2  _sm,=—"-=8g0
60gCu 32gCu 60

oxn 189 _ m 13,
88gCu 32gCu 88

Comparando las cantidades que reaccionan con una dada de Cu (32 g), resulta
que la relacion entre ellas es:

m,,,(0) 8 _ 2

Moy n(0) 4 1

Si las leyes estequiométricas se ocupaban de las relaciones entre las masas de los
diferentes elementos que tomaban parte en una reaccion quimica, la ley de los voliime-
nes de combinacion o ley de Gay-Lussac, estudia la relacion entre los volimenes de

los elementos gaseosos que reaccionan, y pertenece a las llamadas leyes volumétricas
(de volumen).



La ley de los volimenes de combinacion (aplicable a reacciones entre gases,
recuérdalo), nos dice que los volimenes de gases que intervienen en una reaccion (en
las mismas condiciones de presion y temperatura), guardan entre si una relacion de
nlimeros enteros sencillos.

# Ejemplo:

& ;Cudntos litros de oxigeno, entre las siguientes respuestas (7,532 L, 1 L, 5,467 L),
reaccionardn con I L de nitrogeno para dar 2 L de NO?
Sabemos que la relacion ha de ser de nimeros enteros sencillos, lo que quiere
decir que la Ginica respuesta validaes 1 L.

TEORIA ATOMICA DE DALTON

En 1808, Dalton enunci6 su teorfa. En dicha teorfa suponia que:

= Los elementos quimicos estan formados por particulas llamadas atomos. Los
atomos de un elemento quimico son iguales entre si.

= Los compuestos estan formados por atomos que se unen de alguna manera
entre ellos.

= En una reaccion quimica los atomos no se crean ni se destruyen.

A partir de estas caracteristicas, es facil explicar las leyes estequiométricas que
hemos estudiado antes:

= LEY DE LAVOISIER. Si los &tomos no se crean ni se destruyen, debe haber antes
de la reaccion el mismo niimero que después, con lo que la masa de los productos es
igual que la masa de los reactivos.

Las cantidades de cada elemento quimico que interviene en la reaccion deben con-
servarse antes y después de la misma. Como consecuencia de esta ley, las ecuaciones
deben estar ajustadas, es decir, para un elemento cualquiera, el niimero de 4&tomos que
interviene debe ser igual antes y después.



= LEY DE PROUST. Los compuestos estan formados por la union de atomos
de forma que siempre se unen el mismo nimero de atomos (porque si no estaria-
mos hablando de compuestos diferentes). Como esta relacion entre el niimero de
atomos es fija, las masas también guardaran una relacion fija, pues para el doble
de compuesto hara falta el doble de 4&tomos de cada elemento, e igual para el triple,

la mitad, etc.

10 g compuesto 20 g compuesto

= LEY DE DALTON. Esta ley la podemos explicar facilmente con un ejemplo.
Imagina que los elementos de A 'y B se combinan para formar dos compuestos de
forma que en el primero un atomo de A se combina con dos atomos de B, y en el
segundo un atomo de A se combina con tres de B. La relacion entre las masas de B
que se combinan con una determinada masa de A sera la que hay entre el nimero de
atomos, es decir, 2:3

@
@20

Compuesto | Compuesto Il

HIPOTESIS DE AVOGADRO

La hipdtesis de Avogadro sirvio para poner de acuerdo la teoria atdmica con la ley
de los volimenes de combinacion.

Si tenemos 1 1 de oxigeno y 1 1 de nitrogeno, se forman 2 1 de NO, lo que parece
bastante natural.



1 litro nitrégeno

1 litro oxigeno

2 litros NO

Sin embargo, cuando reacciona 1 1 de nitrogeno con 3 1 de hidrogeno, se forman 2 1
de amoniaco. ;Por qué desaparecen dos litros en la reaccion?

1 litro nitrégeno

3 litros hidrégeno

2 litros NH3

Avogadro afirmd que los atomos de los elementos, al estar en estado gaseoso, se
agrupan formando moléculas.

Q0

OO

1 litro nitrégeno

1 litro oxigeno

2 litros NO

0o
O




Asi es mas facil comprender el porqué de las cantidades que reaccionaban en el
ejemplo anterior.

oo 1litro N,
@)

% 2 litros NH3
@)

(X) 3 litros H,

0

MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES

= Se llama MASA ATOMICA de un elemento a la masa de un atomo de ese elemento
medida en una unidad especial, la unidad de masa atomica.

La unidad de masa atdbmica (u.m.a.) es la masa de un dtomo de carbono dividida
entre 12 y corresponde aproximadamente a 1,66-107% kg.

Asf, la masa atdmica del oxigeno es 15,9994 uma (se suele redondear a 16), la del
nitrogeno es 14,0069 uma (14 en la practica), etc.

Cuando tenemos un compuesto formado por varios elementos, la formula quimica
que nos lo describe nos permite calcular su masa molecular.

< Se llama MASA MOLECULAR de un compuesto a la masa en u.m.a. de una
molécula de dicho compuesto, y se calcula sumando las masas atomicas de los
atomos que la forman.




O 1at. 0—>16 u.m.a. O 1at.S—»32 um.a. 0 1at. H—1um.a.

00 2at. H—>2x1=2um.a.

QO 1at. S —1x32 =32 uma.

OOQO 4 at. O —»4x16 = 64 u.m.a.

MR (HQSO2) =98 u.m.a.

NUMERO DE AVOGADRO. MOL

= Se llama NUMERO DE AVOGADRO a la cantidad 6,02 -10%.

Las masas atdmicas y moleculares son muy pequehas para poder ser manejadas.
Por eso han de buscarse otras formas de medir cantidades de sustancias. Se introduce
asi el mol como la cantidad de un elemento o compuesto en el que hay el nimero de
Avogadro de d&tomos o moléculas.

(Por qué este nimero? ;Y quién va a poder contar los atomos o moléculas? Pues
bien, se toma este niimero porque para cualquier compuesto esa cantidad de moléculas
pesa lo mismo que su masa atdbmica o molecular, pero expresada en gramos. Es decir,
6,02-10% atomos de oxigeno pesan 15,9994 g, 6,02-10” atomos de nitrogeno 14,0069 g
y 6,02 -10” moléculas de agua 18,01534 g.

Q 1at. O—16 u.m.a.

000 0
333 §§§ 33
QO O
&&: §§§ ::::: 1 mol. 0 = 6,02 - 1028 at. 0—>16g
VOO QUL
000]0001000)
000]000]0001000)

En una ecuacidon quimica, los coeficientes de cada compuesto nos dicen los éto-
mos o moléculas que reaccionan, pero también el nimero de moles. Por ejemplo, en

la siguiente reaccion,
2H, + O,—2H,0



si dos moléculas de H, reaccionan con una molécula de O,, con 6,02 - 10* moléculas
(1 mol) de oxigeno reaccionaran 2-6,02 - 10 moléculas (2 moles) de hidrogeno.

CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

<= Son calculos en los que se trabaja con las masas de los compuestos que toman
parte en la reaccion.

A continuacidn veremos unos ejemplos de este tipo de céalculos.

# Ejemplo:
&5 En la siguiente reaccion de descomposicion:
MnO, — Mn + O,
/Qué cantidad de manganeso se obtiene a partir de 100 kg del oxido?

De la ecuacion se sabe que 1 mol de MnO, (55 + 2-16 = 87 g) da lugar a 1 mol
de Mn (55 g). La cantidad que se obtiene a partir de 100 kg del 6xido es:

55 gMn

100.000 g MIIO2 m
g MnU,

=63.218 gMn = 63kg Mn

= Se llama composicion centesimal de una sustancia al porcentaje en masa de
cada elemento que forma parte de dicho compuesto:

atomos A - masa atomica A

masa molecular compuesto

el A=

100

# Ejemplo:

& ;Cudl es la composicion centesimal del dcido sulfiirico H,SO,?
Consiste en comparar las masas presentes de cada elemento y la masa total,

calculando qué porcentaje corresponde a cada uno de estos elementos. Para
ello, calculamos las masas moleculares:

M, (H)=1 M, (S) = 32 M, (0)=16
M, (H,S0,)=2-1+32+4-16 =98




BH=——21  100=2.100=2%
214416432 98

%0=—216 100254 100=65.3%
21+4-16+32 98

aH=—132  100=22.100=32.7%
214416432 98

En una reaccion quimica, hemos visto que la relacion entre las cantidades de los
compuestos que reaccionan es fija. Si tenemos dos compuestos y los hacemos reaccio-
nar, puede ser que uno de ellos se agote completamente, y quede una cantidad sobrante
del otro. El reactivo que se ha agotado recibe el nombre de reactivo limitante, porque
es el que limita la cantidad de producto obtenida (no puede producirse mas).

Vimos un ejemplo de esto al resolver el ejercicio de la ley de Proust

# Ejemplo:

& En un experimento tenemos 48 g de C y 34 g de H, que se ponen a reaccionar
para formar metano. ;Cudl es el reactivo limitante? ;Qué cantidad del otro
elemento queda sin reaccionar?

C+2H, — CH,

De la ecuacion se sabe que 1 mol de C (12 g) reacciona con 2 moles de H,
(2:2 =4 g). Entonces, una simple regla de tres nos da la cantidad de C que debe
reaccionar con 34 g de H,:

12gC
34gH2-4g’=;{

=102gC
2
Como de C sodlo disponemos de 48 g éste es el reactivo limitante. Al gastarse
todo el C, tenemos que saber cuanto H, se consume:
4gH,

48gC-—2 2 =16gH
eCy e~ loeh:

de forma que sobran 34 — 16 = 18 g de H,




Cuando tiene lugar una reaccion quimica, sobre todo a escala industrial, suele
ocurrir que los reactivos no reaccionan completamente por diversas causas. Se llama
rendimiento (medido en porcentaje) de una reaccidon quimica a la relacion entre la
cantidad de producto obtenida y la cantidad se calcula tedricamente:

masa obtenida
=—-100
masa tedrica

# Ejemplo:

& En una instalacion industrial de generacion de dcido clorhidrico, segun la si-
guiente reaccion, se obtienen 700 g del mismo por cada kilo de cloro gaseoso
que se pone a reaccionar. ;Cudl es el rendimiento de la reaccion?

Cl, + H, — 2HC]

La ecuacion nos dice que 1 mol de Cl, (M = 70 g) produce 2 moles de CIH
(2-M; (HCl) =236 =72 g).
Teoricamente, con 1 kg de cloro gaseoso debemos obtener:

72 ¢ CIH

1.000gc12~70gc1
2

=1.029 g CIH
El rendimiento de la reaccion se calcula dividiendo la cantidad real obtenida entre
la tedrica:

700

N=——-100 = 68%
1029

4. ESTADOS DE AGREGACION DE LA MATERIA

= La materia puede encontrarse en la naturaleza en tres estados diferentes, 1la-
mados ESTADOS DE AGREGACION, caracterizandose cada estado por unas propiedades
determinadas:



= SOLIDOS:
En el estado solido, la materia tiene una forma definida, aunque pueda defor-
marse aplicando fuerzas sobre ella.
Al calentar un sdlido se dilata en una cantidad pequeha respecto del volumen
inicial que ocupaba.
Un s6lido se comprime con mucha dificultad, y presenta una densidad alta en
comparacion con los otros posibles estados de la materia.

= LIQUIDOS:
En el estado liquido, la principal caracteristica de la materia es la fluidez, lo que
origina que un liquido no tenga una forma definida, adopta la del recipiente
que lo contiene.
Por otro lado, un liquido también sufre variacion en su volumen cuando se le
calienta o enfrfa, aunque esta variacidn como ocurria en el caso de los solidos
es de pequeha magnitud.
Respecto a la respuesta de un liquido frente a la aplicaciéon de una presion,
resulta comprimible, aunque con dificultad y en pequena proporcion.
Por tltimo, la densidad de un liquido es de un valor medio.

= GASES:
El estado gaseoso comparte con el estado liquido la propiedad de la fluidez,
con la diferencia de que un liquido ocupa sdlo una parte del recipiente que lo
acoge, mientras que un gas ocupa todo el volumen disponible, con lo que tiende
a expandirse todo lo posible.
Los gases pueden comprimirse con mucha mas facilidad que los solidos y los
liquidos, y sblo para volimenes muy pequefios empieza a costar trabajo esta
compresion.
La densidad de los gases es muy pequeha, porque como hemos dicho, ocupan
un volumen grande comparado con los correspondientes solidos o liquidos.

200

99000099

Solido Liquido



CAMBIOS DE ESTADO

La materia puede estar en cualquiera de los tres estados, dependiendo de las condi-
ciones en las que se encuentre. El paso de un estado a otro recibe el nombre de cambio
de estado, y en funcion de los estados inicial y final, recibe un nombre determinado.

i Fusién
SOLIDO < > LiQuIDO
Solidificacion
Sup, oo
/I QC/O,7 e\]’ag’o‘a :

Ub/"n Go"
QAC/s C
1 i / e
123) ,.S (¢S

Los procesos de evaporacion, fusion y sublimacion absorben energia del entorno,
mientras que los de condensacion, solidificacion y el paso directo de gas a solido se
realizan desprendiendo calor.

Las cantidades de calor necesarias para provocar el cambio de estado de 1kg de
materia reciben el nombre de calor latente de fusion (L), calor latente de vapori-
zacion (L,,) y calor latente de sublimacion (L), dependiendo de cual sea el proceso
considerado.

Las temperaturas a las que los procesos ocurren dependen de la presion, y se-
gin el caso reciben el nombre del proceso correspondiente (temperatura de fusion,
de ebullicion o vaporizacion, de sublimacion y para los procesos inversos, aunque de
igual valor, reciben otros nombres: temperatura de solidificacion o congelacion y
de condensacion). Durante los procesos de cambio de estado la temperatura no varfa.

LEYES DE LOS GASES

= LEY DE BOYLE-MARIOTTE. A temperatura constante, el producto de la presion
y el volumen es constante:

P,-V,=P,-V,=P,- V, =cte.

Si el volumen se reduce a la mitad, la presion se doblara, si el volumen es un tercio,
la presion se triplicara, etc.
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Curvas P-V de un gas a
diferentes temperaturas

P

= LEY DE GAY LUSSAC. A Presion constante, el cociente entre el volumen de un
gas y su temperatura es constante:

\]I V2 V3
— =—=—=cte.
T T, T
.
P
Constante Vs
V4

T1 8 T2



Curvas P-V de un gas
a diferentes presiones

T
A partir de las leyes anteriores, se deduce una ecuacion, denominada ECUACION
DE LOS GASES IDEALES, cuya expresion es:
P-V=n-R-T,

donde P es la presion del gas, V su volumen, T la temperatura, n el nimero de moles

tm-L
de gas y R una constante de valor 0,082 am

mol-K
Puede que en algin manual veas que el valor de R es 8,31, pero estd medido en

unidades del S.I.: 8,31

mol-K
En los problemas en los que se estudia el comportamiento de los gases se suele

hacer referencia a las llamadas condiciones normales, que son una presion de 1 atm, y
una temperatura de 0 °C (273 K).

# Ejemplo:

&5 ;Cudl es el volumen que ocupa 1 mol de gas en condiciones normales (tempe-
ratura de 0 °C y I atm de presion)?
Aplicando la ecuacidon, una vez pasada la temperatura a K:

T, =T.+2735 T, =273 K

RT_, 0,082-273

PV=nRT—>V=n~?= 1 =22,4L




Los gases reales no se comportan siguiendo la ecuacidn anterior, pero se puede
usar ésta como una aproximacion.

Si tenemos un recipiente conteniendo varios gases que estan a la misma temperatura,
cada uno contribuye a la presion total en funcion del niimero de moles de gas presentes.

pon KT, KT
v A%
de forma que la presion total es:
RT RT RT RT
PT =P1 +P2 =1, '74‘1’12 '72(1’11 +n2)‘7=nT 7

Este hecho constituye la ley de las presiones parciales.

TEORIA CINETICO-MOLECULAR

= GASES

La teoria cinético-molecular explica el comportamiento de los gases, considerando
que éstos estan formados por particulas (las moléculas del gas) que se mueven, de-
pendiendo su velocidad de la temperatura a la que se encuentran. En su movimiento,
las moléculas chocan entre si y con las paredes del recipiente que las contiene. Estos
choques son los que provocan asf la presion a la que estan sometidas las paredes del
recipiente.

Con este modelo también podemos explicar las caracteristicas que habfamos con-
siderado de los solidos, los liquidos y los liquidos.

= LIQUIDOS

En los liquidos, las particulas estan ligadas entre si por pequenas fuerzas que les
impiden los desplazamientos libres que tienen en los gases. Sin embargo, algunas
particulas de la superficie pueden verse empujadas y conseguir alejarse del liquido
(estas particulas crean la llamada presion de vapor, pues la crean moléculas del 1i-
quido que quedan libres como un gas). Conforme mayor sea la temperatura, mayor
sera el nimero de particulas que consigan escapar, con lo que el liquido ira evapo-
randose poco a poco.
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000000 0001000
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Si tenemos el liquido en un recipiente cerrado, sometido a una presion determinada,
las moléculas que escapan del liquido se ven sometidas a esta presion (que sera mayor
que la de vapor) y son obligadas a volver al interior del liquido.

Cuando calentamos el liquido, ya hemos dicho que las moléculas aumentan su
velocidad y aumenta el nimero de moléculas que pueden escapar. Cuando la presion
de vapor del liquido es igual a la presion del recipiente, nada puede evitar que las
moléculas escapen del liquido, y éste pasa al estado gaseoso.

= SOLIDOS

En los solidos, las fuerzas de ligadura entre las moléculas son tan grandes que
las posiciones de éstas son fijas, lo que da al solido su rigidez. Cuando el solido se va
calentando, las moléculas comienzan a vibrar hasta que tienen suficiente energia y se
liberan de las fuerzas que las mantenian fijas y quedan sujetas a fuerzas mucho mas
pequeias entre ellas, comenzando a fluir (pasan a estado liquido). La vibracion de la
que hemos hablado puede hacer que algunas moléculas escapen de sus posiciones,
creandose una presion de vapor del solido.

DIAGRAMAS DE ESTADO

Si cogemos una sustancia y representamos en una grafica su presion de vapor
del sdlido y el liquido para cada temperatura (marcados en la figura como unas
lineas més gruesas y continuas), y ahadimos la temperatura del cambio de estado
entre sodlido y liquido (en la figura la linea méas delgada y discontinua), obtenemos
un grafico como el de la ilustracion.



Pvapor /  Ligquido

(atm) . /
Soélido K

Pto. triple //

Vapor

T(°C)

Este tipo de diagramas recibe el nombre de diagrama de estado. En él se observa
un punto (Ilamado punto triple) en el que existen a la vez los estados solido, liquido
y gaseoso.

Para una presidon determinada (por ejemplo, la presion atmosférica normal,
1 atm), podemos encontrar dos temperaturas a las cuales la sustancia se hace liquida
(temperatura de fusion), y otra a la que la presion de vapor es igual a la atmosféri-
ca (temperatura de ebullicion) que marcan los cambios de estado.

Pvapor i
(atm) !
1
/I Liquido
Sélido /
1 atm =
Vapor

f Te T(C)



Algunas sustancias pueden presentar un paso directo de solido a gas si la presion
atmosférica es menor que la de su punto triple.

I:)vapor
(atm)

1 atm

1

U
Sélido -

Vapor

Ts T(C)



ESTRUCTURA ATOMICA DE LA MATERIA



1. EVOLUCION DE LA TEORIA ATOMICA

Si bien en la antigua Grecia ya habia teorias que afirmaban la estructura atdmica
de la materia, ya hemos visto como es con la teoria de Dalton, cuando se ve aceptado
el caracter atomico de los elementos. Recordemos con mayor detalle las afirmaciones
de la teorfa atomica de Dalton:

= Los elementos estin compuestos por particulas indivisibles.

= Los atomos de un elemento son iguales entre si, y los atomos de diferentes

elementos tienen distintas masas y caracteristicas.

= Los atomos se combinan entre si para formar compuestos.

= Los atomos son inalterables, es decir, no cambian sus propiedades.

En 1897, Thomson descubri6 en la materia unas particulas con carga negativa, que
llamo electrones. Al intentar explicar como esas particulas estaban situadas dentro del
atomo, y por qué éstos no tenfan carga eléctrica, expuso su modelo, el llamado modelo
de Thomson del atomo. En dicho modelo los atomos eran esferas de carga positiva en
las que los electrones estaban incrustados como los pedazos de almendra en un trozo
de turrdn, de forma que la carga total se compensa.
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Un poco mas tarde en 1911, Rutherford hizo un experimento en el que bombarded
atomos con particulas, estudiando como eran desviadas esas particulas.

Fuente de
particulas

£

La mayoria de las particulas no se desviaba de su trayectoria, algunas eran desvia-
das y un nimero muy pequeno rebotaban y volvian hacia atras.

Atomos

N

Nucleo atémico

=7

Particulas positivas

La explicacion que dio al resultado fue que dentro de un atomo, la carga positiva
estaba concentrada en un punto mucho mas pequeio que el tamaio del atomo. Esa zona,
Gnicamente de carga positiva, se denomind niicleo. Los electrones estaban alrededor de
este niicleo, supuso Rutherford que orbitando como los planetas hacen con el sol. Descubri6
también que cuanto mayor era la masa del &tomo mayor carga positiva tenia.

Rutherford penso que el ntcleo estaba formado por particulas positivas, llamadas
protones, que coincidian con el nticleo del 4tomo del hidrogeno, el elemento més ligero.
A mayor carga del nlicleo, mayor nimero de protones contendria el atomo, de forma
que la masa del niicleo serfa la masa de los protones que contenfa.



Ocurre, sin embargo, que si el niicleo estuviera sdlo formado por protones, habria
un exceso de carga positiva en los &tomos. Se supuso que deberian existir otras par-
ticulas de masa parecida a la del proton, pero sin carga. Estas particulas se descubrieron
en 1932 y recibieron el nombre de neutrones.

El ntcleo de Rutherford esta formado por particulas de carga positiva (protones)
y particulas sin carga de aproximadamente la misma masa.

Neutrones Protrones

Asf la masa del 4&tomo viene a ser practicamente la suma de las masas de los pro-
tones y los neutrones que lo forman, se representa por A, y se llama nimero masico.
El nimero de protones que tiene un atomo se llama niimero atéomico, y se representa
por Z. Un elemento se representa entonces por:

2X



En realidad, los 4&tomos de un elemento no son todos iguales, pueden variar en
el nimero de neutrones. Asf, por ejemplo, hay &tomos de hidrogeno formados por un
proton (la mayoria), otros, compuestos por un proton y un neutrdn (este atomo se llama
deuterio), y otros, por un proton y dos neutrones (tritio). Cada una de estas variedades
recibe el nombre de is6topos del hidrogeno. Asf, los atomos con igual nimero de
protones y diferente nimero de neutrones son variedades de un mismo elemento, y se
Ilaman isotopos. La masa atdmica de un elemento se calcula promediando las masas
de los isotopos del mismo.

El atomo de Rutherford solo fallaba al intentar explicar los espectros atobmicos.
Estos espectros aparecen cuando los a&tomos se calientan. Tenian la forma de series de
lineas, y eso era algo que desde la fisica conocida en aquel momento y el modelo de
Rutherford no se podia explicar.

Fue Bohr quien en 1913 enunci6 su modelo de 4tomo. Este modelo se diferencia-
ba del de Rutherford en que los electrones no giraban alrededor del nticleo en orbitas
cualesquiera, s6lo estaban permitidas unas Orbitas determinadas.

El que no todas las orbitas estén permitidas, y solo estén permitidas unas determi-
nadas se expresa diciendo que las orbitas electronicas estan cuantizadas.
Los radios de esas Orbitas podian enumerarse con un niimero naturaln=1, 2, 3, 4,...

siendo las energfas de los electrones:
cte.
E(n) = - -
n

Cuando un electron se mueve de un nivel a otro de menor energia, la diferencia se
emite en forma de particula de luz (foton), cuya frecuencia viene dada por la ecuacion:



AE=E(n,)-E(n,)=h-v

h se llama constante de Planck, y tiene el valor de 6,63-107* J-s
Al revés, cuando incide un foton de la frecuencia adecuada, el electron ascendera
a un nivel de energia superior.

n=4

Emisién de fotén Transicién a nivel superior
por transicién a nivel inferior por absorcién de un fotén

Las series de lineas que aparecen en los espectros son las frecuencias que correspon-
den con las caidas desde varios niveles hasta uno determinado. En el caso del atomo de
hidrogeno, esas series toman los nombres de serie de Lyman, Balmer, Paschen, etc.

E i i : : n=c(@E=0

¥ ¥ e ' n=>5
b b : n=4
iii: Yvy Serie4d n=3
i1l Serie3

| YYvYY n=2

| Serie 2

v n=1

Serie 1



2. EL MODELO ATOMICO CUANTICO

El modelo de Bohr ya introducia la cuantizacion (es decir, el que solo valen valores
determinados) en los niveles de energia de los electrones, pero la aplicacion plena de
la mecénica cuéntica lleva a un modelo un tanto mas complejo.

En primer lugar, tenemos el principio de incertidumbre, que nos dice que de una
particula no se puede conocer a la vez su posicion y su momento. Esto significa que
no podemos asignar una posicion determinada en el espacio a las particulas. En su
lugar, se las representa con una funcion W(X,t) llamada funcion de onda que nos da
la probabilidad de encontrar la particula en la posicion X en el instante t.

Por esta razon los electrones no pueden estar describiendo una orbita, como el
modelo de Bohr suponia. No tiene sentido hablar de la 6rbita de un electron como
si fuera la de un planeta, tan sdlo podemos saber la probabilidad de que un electron se
encuentre a una distancia determinada del nficleo. La zona del espacio donde es mas
probable localizar al electron recibe el nombre de orbital.

La funcion de onda del electron debe cumplir una ecuacion determinada. Al re-
solverla, se obtienen que los niveles de energia permitidos estan cuantizados, como
afirmaba el modelo de Bohr. Los niveles basicos de la energia vienen determinados por
la letra n, que recibe el nombre de niitmero cuantico principal, y como en aquel caso,
puede tomar los valores n = 1, 2, 3, ... Este nimero determina el tamafio del orbital (a
mayor nimero cuantico principal, mayor es el tamaiio del orbital considerado).

Para un nivel de energia determinado n, existen subniveles de energia, dados por
otro niimero cuantico /, que puedenirdeOan—1(/=0, 1, ...,n— 1). Este nimero recibe
el nombre de niimero cuantico de orbital, y determina la forma del susodicho. Segtn el
valor de /, el orbital puede ser de tipo s (I=0), tipop (I=1), tipod (I=2),tipof([=3) ...

La forma de esos orbitales se muestra en el dibujo inferior.

z
z y4 zZ
y y y y
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Las energias de cada orbital dependen de la combinacion de los nimeros n
y [, de forma que los niveles de energia de éstos se distribuyen de la siguiente
forma:

1s2s2p3s3p4s3d 4p S5s4d ...

Para recordar este orden, se utiliza el llamado diagrama de Moeller. Se dibujan los

niveles y se van tachando en diagonal desde arriba-derecha hacia abajo-izquierda.
El orden que quede es el orde‘n/que se debe considerar:

7s Tp 7d 7f



Para determinar el estado de un electron hacen falta otros dos niimeros:

= El NUMERO CUANTICO MAGNETICO m, que depende del valor del niime-
ro cuantico de orbital, y que toma valores que varian dentro del con-
junto:

m=-1, —(1=1), ...0, ..1-1,1

El ntimero cuéntico m determina la orientacion espacial del orbital considerado

(en el dibujo anterior has visto como para el orbital p (1 = 1) aparecian 3 orientacio-

nes (que corresponderan con los valores m =—1, m =0 y m = 1). También aparecen

5 orientaciones para los orbitales d (que corresponderan conm =-2, m=-1, m =0,
m=1ym=2).

= Por Gltimo, hay que considerar el NUMERO CUANTICO DE ESPIN, representado

. 1 1

por s, y que para un electron puede tomar inicamente los valores s = — PE + 5"

Para un orbital determinado por los nimeros (n, /, m), habra un electron para

cada una de las dos «posibles orientaciones» del espin, «hacia arriba» +E y «hacia

abajo» —l.
2

CONFIGURACIONES ELECTRONICAS

<= Se llama CONFIGURACION ELECTRONICA a la disposicion de los electrones en
un atomo de un elemento en el estado de energia minima, esto es, el estado en
que los electrones estan en los niveles minimos.

Esta configuracion es el estado més estable, y cuando a un atomo se le cede energia
los electrones ascenderan a un nivel superior desde los niveles de esta configuracion
electronica.

Para representar la configuracion electronica, representamos por una caja cada uno
de los estados dados por los niimeros cuénticos n, /'y m, agrupandolos de la siguiente
forma:



Orbital s ({=0) [ m=0

Orbital p (1=1) [ 1] m=-1,0,+1

Orbitald ((=2) [LITTT] m=-2,-1,0,+1,+2
Orbital f (1=3) [LTTTTTIm=-3,-2,-1,0,+1,+2, +3

Se van ordenando los niveles siguiendo la regla de Moeller, y se comienzan a distri-
buir los electrones en cada orbital, cuidando que se deben llenar las cajas de un orbital

.1
con los electrones con espin + > (representados por T) antes de empezar a colocar los

.1
electrones con espin — > (representados por ).

Es decir, si tenemos que colocar cuatro electrones en un orbital p, colocamos pri-
mero los tres con espin positivo (hacia arriba) en cajas diferentes, y después el electron

con espin hacia abajo:
? * ? ? Correcto

tvlty Mal

Una vez repartidos los electrones, s6lo hemos de escribir los orbitales, normal-
mente ordenados por el niimero cuantico principal n, con los electrones que contienen
como superindice.

# Ejemplo:

&5 Escribir la configuracion electronica del manganeso (Z = 25), del azufre (Z = 16),
ydel sodio (Z = 11).
Para el manganeso vamos contando los electrones hasta 25 en el orden del

diagrama de Moeller: }(y
2 }8/2
2 3 }d/
8 4p 4d 4f
8 55 sp s5d sf
> 6s 6p 6d 6f

2 6 10 14




Mn:1s® 2s* 2p° 3s” 3p° 3d° 4s°

' g

252
z/zrf/ il
4s 4p 4d
5s S5p 5d

6s 6p 6d
2 6 10

Para el azufre es igual:

e SEE ST )

S:1s* 25* 2p° 3s* 3p°,

y para el sodio, el proceso es el mismo:

Na:1s® 2s* 2p° 3s'

4f
St
of
14

4f
Sf
of
14




EL SISTEMA PERIODICO DE LOS ELEMENTOS



1. LA TABLA PERIODICA DE LOS ELEMENTOS

Si se consideran los elementos quimicos, se encuentra que hay grupos o familias
que comparten propiedades parecidas. Esa regularidad tiene que deberse a alguna causa.
En 1869 Mendeleiev colocod los elementos en orden creciente, y dejando los huecos
apropiados consiguid agrupar los elementos con caracteristicas similares. El resultado
de ese primer trabajo es la tabla periodica de los elementos.

= Las columnas de la tabla reciben el nombre de grupos, y esos grupos estan

formados por elementos que tienen un comportamiento semejante.

= Las filas de la tabla se llaman periodos.

El grupo determina cudl es la situacidon del Gltimo electron en la configuracion
electronica del elemento.

En la tabla periodica, los elementos de los grupos 1 (alcalinos) y 2 (alcalino-
térreos) con Gltimos electrones en s' y s%, y los grupos 13 (térreos), 14 (carbonoideos),
15 (nitrogenoideos), 16 (anfigenos), 17 (haldégenos) y 18 (gases nobles), con los tl-
timos electrones en p', p’, p’, p*, p’ y p, reciben en conjunto el nombre de elementos
representativos.

Los elementos de los grupos 3 al 12, cuya @ltima capa electronica ocupada corres-
ponde al orbital d, reciben el nombre de metales de transicion.



N O O B W N = PERIODO

(=2

Actinidos Lantéanidos

SISTEMA PERIODICO
DE LOS ELEMENTOS

Metales ligeros

JIA 1

1A

3 894 9,0
Li | Be

Litio Berilio

1 229|12

Na

24,3

Elementos de transicion

Mg lIIIB

Sodio | Magnesio IVB VB VI B VII B ¥
19 39,1|20 40.0|21 449|22 479|23 50924 520|25 550/26 558
Ca|Sc| Ti Cr |Mn| Fe
Potasio | Calcio | Escandio| Titanio | Vanadio | Cromo |M Hierro
37 855|38 876|139 889|140 912|141 92,9(42 959]43 99l44 101,1
Rb | Sr Zr |Nb Te [Ru
Rubidio | Estroncio Iltrio Circonio | Niobio |Molibdeno| Tecnecio | Rutenio
55 132,9|56 137,3|57 138,972 178,5|73 180,9|74 183,8|75 186,2|76 190,2
Cs|Ba|lLa Ta Re |Os
Cesio Bario | Lantano | Hafnio | Téntalo | Volframio| Renio Osmio
87 (223)|88 (226)[89 (227) 1oﬁ_5‘3(257) 1%)(260) 1(@(259) 1(262 11%]265)
Fr | Ra|Ac | Rf [Db|Sg |Bh
Francio Radio Actinio |R wtefodid D uibio |Sebhorg] Botio | Hasio
58 140,1|59 1409|g0 1442|671 (147)|g2 150.3|g3 151.9|64 157.2|65 1589
Ce|Pr |Nd|Pm(Sm|Eu|Gd|Tb
Cerio | Praseodimio | Neodimio | Promecio | Samario | Europio | Gadolinio | Terbio
90 232,0|91 (231) 92 23838 QN(237) 94 (242) 95 (243) 96 (247) 97 (247)
Th | Pa P|Pu|Am|Cm| Bk
Torio | F inio | Uranio | Neptunio | Plutonio | Americio | Curio Berkelio

(*) Los numeros entre paréntesis indican el nimero de masa del isétopo mas
estable de ese elemento; y corresponden a todos los artificiales.




Numero atémico

CLAVE
'1 1 ,0 L Masa Atémica
|:H:| ——4 Simbolo
Hidrogeno ¥ nombre

Fe

Il

Hg

Te

Sélidos

Gases
(A presioén y temperatura ambiente)

Liquidos

Artificiales

Gases
nobles

lva'

No metal 2o 20
0 metales
¢ Jiis
1A IVA VA VIA  VII AV| Helio
5 1086 1207  140/8 _16,0|9 19,010 20,1
Boro | Carbono | Nitrégeno| O igen Fluor Neon
Elementos de transicion 13 27,0014 28,0115 _310/16 320|117 _355/18 39,9
1| Al | Si /AT
VIIB ™% 1B 11 B ¥ | Aluminio | Silicio | Fésforo | Azufre | Cloro | A rgn
27 589028 587|29 635|130 654|31 69,7|32 726033 749|34 789|35 79936 83,6
Co|Ni|Cu|Zn|Ga|Ge|As|Se|Br | Xr
Cobalto | Niquel Cobre Cinc Galio | Germanio | Arsénico | Selenio Bromo Cripton
45 1029|146 1064|147 107,9|148 112,4|49 114,8|50 118,7|51 121,7]52 127,6|53 126,9|54 131,3
Pd|Ag|(Cd| In | Sn Te XE
Rodio Paladio Plata Cadmio Indio Estafio |Anti Teluro Yodo Xendn
77 1922178 1951|179 196,9|80 200,5|81 204,3|82 207,2|83 208,9|84 (210)§85 (210)|86 (222)
Ir | Pt |Au(Hg| Tl |Pb| Bi | Po| At | R}
Iridio Platino Oro Mercurio | Talio Plomo | Bismuto | Polonio | Astato Radén
109 (266)
M dn eio
6(b162,5 67 1649|gg 167.3|g9 1689070 173,0|71 1749
Y|IHo| Er [Tm|Yb|Lu
Disprosio | Holmio Erbio Tulio Iterbé | Lutecio Elementos de
98 251|99 (254)[100 (253)[101 (256)|102 (254)|103 (257) doble transicion
Es [Fm|Md|No| Lr
Californio | Einstenio | Fermio |Mendelevio] Nobelio |Laurencio| -«




Los elementos que aparecen en la parte inferior de la tabla periddica (lantanidos

y actinidos) reciben el nombre de metales de transicion interna, y son los que tienen
como @ltimo orbital uno del tipo f.

6

Actinidos Lantanidos

58 140,1 59 140,9 60 1442161 (147) 62 150,3 63 1519164 157.2 65 158,96 1625167 164.9 68 167,3] 69 1689170 173,0|71 174.9
Ce|Pr|Nd|Pm|Sm|Eu|Gd|Tb|Dy|Ho| Er |Tm|Yb|Lu
Cerio | Praseodimio | Neodimio | Promecio | Samario | Europio ini Terbio | Disprosio | Holmio Erbio Tulio Iterbio | Lutecio

90 2320|971 (231)|g2 2388 QN(237) 94 (242)[g5 (243)|gp (247)|97 (247)|9g 251|99 (254)[100 (253)|101 (256)|102 (254)|103 (257)

Th | Pa Pu|Am(Cm|Bk| Cf [Es [Fm{Md|No| Lr

Torio | Protoactinio | Uranio | Neptunio | Plutonio | Americio | Curio | Berkelio | Californio | Einstenio | Fermio [Mendelevio| Nobelio | Laurencio

&5 Situar en la tabla periodica el bromo (Z = 35), el teluro (Z = 52) y el cromo

# Ejemplo:

(Z = 24).

Las configuraciones electronicas son:

Br 1s*2s’2p®3s’3p°3d'®4s’ 4p°

Te 1s°2s2p®3s*3p°3d'®4s’4p°4d'"° 55° 5p*

Cr 1s2s°2p°3s’3p°3d*4s’

Por tanto, al bromo le corresponde el grupo 17 (Gltimo electron en p°), y el periodo
4 (Gltima capa ocupada).

En cuanto al teluro, el grupo es el 16, y el periodo el 5.
Para el cromo, el grupo es el 6, y el periodo el 4.

2. PROPIEDADES PERIODICAS

Es importante, para que este tema te resulte mas sencillo que no intentes memorizar

las propiedades, solo tienes que entender un concepto basico:

= Las propiedades dependen de la fuerza que los protones del nlicleo son capaces

de hacer sobre los electrones. A mas protones por electron, mas fuerza de atraccion.

Ahora iremos desarrollando este principio basico al estudiar cada propiedad.



RADIO ATOMICO Y RADIO IONICO

Conforme mayor es el numero cuantico principal, mayor es el tamafo del orbital
correspondiente, con lo que para un grupo determinado, a mayor nivel, mayor radio
atomico.

(,Qué ocurre en un periodo? Seglin avanzamos en un periodo, los atomos tienen un
protdon mas en su nicleo, y éste hace una fuerza mayor sobre los electrones, haciendo
que éstos tengan que acercarse mas al niicleo, y as{ el radio disminuye.

Aunque ya hemos explicado que el modelo de Bohr no es correcto, podemos
explicar de forma sencilla como afecta el aumento de la carga del ntcleo sobre los
electrones de la Gltima capa. En principio, si ahadimos el electron a la capa mas exter-
na, tendremos que la fuerza sobre esta Gltima capa es mayor al ahadir un proton mas,
como se ve en el dibujo.

O

N protones N+1 protones

El protdn adicional hace «acercarse» a los electrones de la Gltima capa.
Ast, el sentido de crecimiento del radio atomico es el que se muestra en el dibujo:

En los elementos de transicion, existen irregularidades a este principio, porque los
Gltimos electrones de estos elementos pertenecen a una capa interior y provocan un
fendmeno llamado apantallamiento, por el que los electrones de la capa externa ven
disminuida la capacidad de atraccion del nticleo (es como si los electrones se pusieran



delante y «taparan» parte de la atraccion del ntcleo sobre los electrones exteriores).
Fijate en el dibujo como en el caso anterior:

O

N protones N+1 protones

Si tomamos un 4&tomo y conseguimos arrancarle un electrdn, tenemos lo que se lla-
ma un ion positivo (catién), mientras que si un atomo captura un electron se convierte
en lo que llamamos un i6n negativo (anion). Para recordar quién es quién, te puedes
acordar de una palabra simplona pero efectiva: CATIPOSI, de catidon-positivo.

Los iones negativos se representan escribiendo al lado del simbolo del elemento
un signo negativo, acompaiado de un nimero que indica el numero de electrones de
mas que tenemos, como F~, O*, mientras que los cationes se escriben con el simbolo
con un signo positivo y el nimero que indican cudl es el exceso de carga positiva (o lo
que es lo mismo el namero de electrones perdidos): Na*, Ca™, ...

Pues bien, si tenemos un atomo y le arrancamos un electrdn, los electrones que
quedan notan mas la fuerza de atraccidon por el nicleo, de forma que se ven forzados a
aproximarse un poco al nticleo, y el radio del anion sera menor que el del atomo neutro
(es como si los electrones que quedan «tocaran» a mas atraccion por electron).

Alainversa, si un dtomo captura un electron, influye de forma que hace disminuir la atrac-
cion que el resto de electrones sienten hacia el niicleo, y el radio se hace mayor. Asf pues:

radio (X )>radio (X)>radio (X*)

Podemos comparar también qué pasa si tenemos dos elementos con el mismo na-
mero de electrones, como el fltior y el oxigeno ionizado O". La respuesta es sencilla:
Como cada electron «toca» a una mayor fuerza de atraccion en el caso del fltior (9
protones en el nlicleo) que en el del oxigeno (8 protones), el radio del flGor sera menor
que el del oxigeno ionizado.



ENERGIA DE IONIZACION

= Se llama ENERGIA DE IONIZACION a la energia que es necesario transmitir a
un dtomo para arrancarle el electron mas externo. Llamamos primera, segunda,
tercera, etc., energia de ionizacion en funcién del nimero de electrones para
arrancar.

1.*El: Ca—Ca" +e”
2.2 El: Ca* —=Ca’ +e”

(Cémo varia la energia de ionizacién de los elementos de la tabla periédica? Si
consideramos un grupo, cuanto mayor es el nivel de energia, mayor es el tamafio del
dtomo, y mds lejos estdn los electrones del nicleo (a mayor distancia, menor es la
atraccion eléctrica), con lo que serd mds fécil arrancar un electron.

Si consideramos un periodo, hemos visto que la fuerza aumenta conforme
nos movemos hacia la derecha, y el radio de los dtomos es menor (los electrones
estan mas cerca del nicleo). Por esto, debe costar mds arrancar el susodicho
electron.

La energia necesaria para ionizar el 4&tomo crece conforme se ve en el dibujo,
al revés de como crecia el radio atémico. Esto tiene su l6gica, pues conforme ma-
yor es la fuerza con la que el nicleo atrae a los electrones, el radio debe hacerse
mds pequefio, y habrd que usar una energia mayor para arrancar un electrén del
dtomo.

\

La energfa necesaria para ionizar por segunda vez un dtomo serd mayor que la
energia necesaria para la primera ionizacion, pues el segundo electrén estard mds fuerte
sujeto por la carga positiva del nicleo (actdan ahora los mismos protones siendo uno
menos los electrones).



AFINIDAD ELECTRONICA

< Se llama AFINIDAD ELECTRONICA a la variacion de energia (que puede ser po-
sitiva o negativa, dependiendo de la dificultad del proceso) que ocurre cuando
un atomo captura un electron libre.

Es un proceso inverso al de la ionizacion que acabamos de ver:
AE: F+e —»F

En general, si cuesta mucho arrancar un electron de un atomo porque es atraido
fuertemente, cabe esperar que aceptara un electrdén sin ninguna dificultad (con mas
facilidad lo capturard). Asf, la afinidad electrénica tendra un comportamiento similar
a la energfa de ionizacion, aunque hay excepciones, como los gases nobles.

Estos tienen su capa electronica completa y son muy reacios a aceptar nuevos
electrones. >

ELECTRONEGATIVIDAD

= Se llama ELECTRONEGATIVIDAD de un elemento a la tendencia que tiene un
elemento a atraer los electrones de un enlace con otro atomo.

Luego veremos qué son y qué tipos de enlaces existen.

Cuanto mayor sea la fuerza que el niicleo es capaz de ejercer sobre los electrones
que forman el enlace, mayor sera la electronegatividad. Asi, el comportamiento de
crecimiento o decrecimiento sigue el mismo sentido, y por las mismas razones que la
afinidad electronica y la energfa de ionizacion

»




CARACTER METALICO

= Se llaman METALES a los elementos que tienen tendencia a ceder electrones.

Esto es equivalente a decir que tienden a formar cationes (iones positivos), y
como hemos visto también significa que la energia de ionizacion es relativamente baja,
y esto es lo mismo que decir que la electronegatividad es pequena.

Se da para los elementos de la parte izquierda de la tabla periddica. Al revés, los
elementos de la parte derecha tienen una gran tendencia a captar electrones y formar
iones negativos.

La excepcion son los gases nobles, que al tener las capas s y p completas, tienen
poca tendencia a acoger nuevos electrones.

Entre los metales y los no metales se sitlian los llamados semimetales, que co-
rresponden a una especie de frontera, y la forman elementos como el silicio y el
germanio.

En la tabla periddica anterior, puedes ver la frontera entre elementos metalicos y
no metalicos como una linea gruesa.

COMPORTAMIENTO QUIMICO

Por lo que ya hemos comentado, los metales tienden a ceder electrones, y dicha
tendencia a reaccionar es mayor cuanto mas a la izquierda de la tabla nos desplazamos y
conforme bajamos en un grupo. Por tanto, el cesio y el francio son dos de los elementos
que mas facilmente se ionizan y reaccionan.

Para los no metales, la tendencia a reaccionar es mayor cuanto mas a la derecha
y arriba se encuentran en la tabla periddica. Asi, el elemento que presenta una mayor
actividad es el flaor.



EL ENLACE QUIMICO



1. ENERGIA Y ENLACE QUIMICO

Los sistemas fisicos, ya sea un trasbordador espacial que gira alrededor de la
tierra, ya sea un balon de fatbol que describe una trayectoria parabolica, o bien un par
de atomos que se acercan entre si, tienden a evolucionar de forma que su energia sea
la minima posible.

Si tenemos dos atomos de dos elementos cualesquiera, el conjunto formado tiene
una energia que depende principalmente de la distancia entre ellos. La funcidén que
representa esta energia tiene dos posibles comportamientos, tal como se ve en el gra-
fico:

Energia
total
g (@)
= Distancia
interatomica
(b)
Ee

Cuando la funcidn es del tipo (a), se dice que la energia es antienlazante, porque
los atomos tenderan a separarse, pues cuanto mayor sea la distancia entre ellos, menor
sera la energia total del sistema.



En cambio, si la situacion es la del gréafico (b), estamos en la situacion llamada
enlazante, pues la energia es minima para una distancia determinada. Esa distancia se
Illama distancia de enlace (d,), y los atomos quedaran unidos entre si, salvo que se les
dé la energfa suficiente (Ee) para separarlos. Esa energia recibe el nombre de energia
de enlace.

(De que depende que los dtomos tiendan o no a reaccionar entre si?

= Llamamos ELECTRONES DE VALENCIA a los electrones que estan en la capa mas
externa de un atomo.

Pues bien, la explicacion mas simple de por qué existen los enlaces quimicos es
que los atomos tienden a buscar una configuracion electronica estable, y para ello,
comparten electrones de su capa de valencia. Dependiendo de la forma en que se
comparten esos electrones, los enlaces reciben diferentes nombres.

2. ENLACE IONICO

= Hemos visto que los metales tienen tendencia a ceder electrones por su relativa baja
energia de ionizacion, mientras que los no metales tienden a capturar electrones
pues su afinidad electronica es alta. Si acercamos un atomo de un metal y un &tomo
de un no metal, el no metal robar (tal cual) uno o varios electrones al metal, con-
virtiéndose respectivamente en un anion y un cation. Al ser atomos cargados con
cargas de diferente signo, se atraen por la fuerza electrostatica (fuerza de Coulomb).
Esa atraccion hace que los atomos queden unidos entre si.

RED IONICA

Pero los iones no se uniran por parejas. La fuerza electrostética atraera a su al-
rededor a todos los iones del signo contrario posibles, formando lo que se llama una
red i6nica.



El ntimero de iones de un signo que rodean a un ion del signo contrario depen-
de principalmente de los radios respectivos. Lo entenderés si te fijas en el dibujo
inferior.

En el primer caso al ser los radios de los 4&tomos que estan alrededor menores
«caben méas» que en el segundo caso (esto es sdlo una forma sencilla de explicar-
lo. Realmente, los iones se organizan de forma mas complicada como ahora ve-
remos).

En general, los iones se distribuyen formando una red que hemos dicho que se
llama red ionica.

<= Se llama INDICE DE COORDINACION al namero de iones de un signo que rodean
a un i6n del signo contrario.

Como los iones se distribuyen en tres dimensiones, la cosa es un poco mas com-
plicada de lo que hemos dibujado arriba.
A continuacion veremos algunos de los tipos de red idnica que existen:
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Red cubica

centrada en las caras

Red cubica
centrada en el cuerpo

Red tetraédrica

= Cubica centrada en el cuerpo. En este caso, un i6n se rodea de 8 iones del
elemento contrario.

= Cubica centrada en las caras. Los iones de ambos elementos se rodean de 6
iones del elemento contrario.

= Tetraédrica. Cada ion se ve rodeada de 4 iones de signo contrario.

CICLO DE BORN-HABER

Hemos visto que los atomos se unen porque tienden a un estado de energia minima
Podriamos preguntarnos cuanto vale la energia que se desprendera (la energia final
del sistema es mas pequena que la inicial) si tenemos una cantidad determinada de los
atomos de los diferentes elementos y los hacemos reaccionar.

Para calcularlo, vamos a estudiar el proceso que debemos seguir paso a paso.
Consideramos el caso de la formacion de la sal comin (cloruro sddico) a partir de los
elementos en el estado en el que solemos encontrarlos. Normalmente el cloro es ga-
se0s0, y el sodio, un sdlido. Para que reaccionen los convertiremos en gases, de forma
que se facilita la reaccion. Seguiremos el siguiente proceso:

= Damos energia al sodio hasta convertirlo en gas. La energia necesaria es la que
invertimos en la sublimacion Eg:



Na(s)+E; — Na(g)

= El cloro gaseoso en forma de moléculas lo hemos de convertir en atomos de
cloro. Para ello hay que proporcionar una energia (energfa de disociacion).

ClL(g)+E, —»2Cl(g)

A cada atomo de cloro le corresponde la mitad de la energfa:
1 1
EClz (g)+EED - Cl(g)

= Arrancamos un electron al sodio y lo dejamos como cation. La energia necesaria
es la energia de ionizacidn del sodio.

Na(g)+El—>Na'(g)+e”

= El cloro captura el electron sobrante, convirtiéndose en el correspondiente anion.
En dicho proceso entra en juego la electroafinidad o afinidad electronica.
Cl(g)+e —>Cl (g)+AE

= Por tltimo, dejamos que los iones se combinen formando un cristal de sal.
En este proceso se desprende una energia que recibe el nombre de energia
reticular.

Cl (g)+Na"(g) — CINa(red cristalina) + E

1
Na(s) + > Cl,(9) > NaCl(cristal)
Energia 1 e Energia
sublimacién > Energia disociacion reticular
\Z
Na(g) Clg Cig + Nafg

Afinidad
electronica T

Energia
ionizacién



La energfa total de la reaccidn sera la suma de todas las energias absorbidas o
desprendidas en cada paso:

1
E=E, +EED +EI+ AE+E,

El proceso, que es el que se ve a continuacion, recibe el nombre de ciclo de Born-
Haber:
1
—Cl(g) > Cl(g) > CI'
2 7 @) ) ) — CINa(red cristalina)
Na(g) — Na(g) — Na"(g)

PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS IONICOS

(Qué propiedades tienen en comin los compuestos formados por un enlace
i6nico?

En primer lugar hay que tener en cuenta que el enlace idnico esta causado por
fuerzas electrostaticas que son muy fuertes comparadas con otro tipo de fuerzas que
puedan presentarse. La energia potencial de un sistema formado por dos cargas eléc-
tricas de signo contrario viene dada por la expresion:

Q1 'Qz
d

con lo que la energia reticular que hemos introducido antes (recuerda que era la
energia que se desprende cuando los iones separados se unen para formar el cristal),
dependera del inverso de la distancia d que separa los iones (esto es, la suma de los
radios idnicos de cada uno de los elementos que forman el compuesto, d =1, +1,).
Asi, las propiedades de estos compuestos dependen en gran medida de este valor.
Veamos algunas de estas propiedades:

E,(r)=-K-

= ENERGIA RETICULAR. Como ya hemos explicado, la energia reticular es
mayor (en valor absoluto) cuanta méas pequena es la distancia entre los
atomos. Como esta energia es la que mantiene unido el cristal, las tempe-
raturas de fusidon y ebullicidon también crecen conforme menor sea la suma
de los radios.



= Los CRISTALES ESTAN FORMADOS POR IONES (cargas) con posiciones fijas,
de manera que al no haber cargas libres no conducen la electricidad. Si de
alguna manera conseguimos que los iones se separen (por ejemplo, cuando
la sustancia esta fundida, o cuando se disuelve en un liquido), las cargas
quedan en libertad, por lo que se convierten en unos buenos conductores de
la electricidad.

= Las SUSTANCIAS IONICAS ESTAN FUERTEMENTE UNIDAS, de forma que para
que se disuelvan en un liquido, éste debe ser capaz de vencer esas fuerzas de
atraccion. Para que eso ocurra, el liquido debe tener capacidad de atraccidon
eléctrica. Esa propiedad recibe el nombre de polaridad (al estudiar el enlace
covalente veremos en qué consiste). Los liquidos muy polares como el agua son
unos buenos disolventes de los compuestos idnicos, porque consiguen separar
y mantener separados a los iones del compuesto.

= FRAGILIDAD. Si por cualquier motivo (como un golpe), se fuerza a des-
plazarse a los d&tomos del cristal, de forma que los iones positivos quedan
enfrentados entre si, e igual ocurre con los negativos, la fuerza electrostética
sera de repulsion, de forma que el cristal se separara (el cristal se fractura).
La forma de esta fractura depende principalmente de la geometria de los
cristales.

ri Fuerzas de atraccién




3. ENLACE METALICO

= Hemos visto que los metales son elementos con gran tendencia a liberar electro-
nes, porque tienen una baja energia de ionizacion. En condiciones normales, los
atomos de los elementos metalicos liberan los electrones de sus @Gltimas capas,
electrones que quedarfan libres. La liberacion de estos electrones causa que
los ntcleos de los atomos que los han dejado se conviertan en iones positivos.
Aparece entonces una fuerza entre los electrones libres, y los cationes metali-
cos. La fuerza es capaz de mantener una union entre los iones, pero no es capaz
de hacer que los electrones vuelvan a integrarse en ellos, y siguen moviéndose
libremente. La imagen es la de una especie de nube formada por electrones, en
la cual los cationes estan inmersos y permanecen unidos por la carga negativa
de esta «nube» que actla como un «pegamento».

PROPIEDADES

El enlace metalico comparte con el enlace i6nico su caricter electrostatico. ;De
qué dependera la fuerza de este enlace?
= Del tamano de los iones metalicos, siendo la explicacion la misma que cuando
hablamos del enlace ionico. Por lo que la fuerza del enlace metélico disminuye
conforme bajamos en un grupo.
= Del namero de electrones que conforman el «mar electronico», pues cuanto
mayor sea este nimero, mayor sera la fuerza que mantiene ligados los atomos
metalicos. Cuantos mas electrones tengan para ceder los elementos en la Giltima
capa, mayor sera la energia del enlace. Los metales de transicion, cuya @ltima capa
puede contener desde uno hasta diez electrones, pueden ceder varios electrones,
de forma que la fuerza en ese caso suele ser muy intensa.

Visto de qué factores depende la mayor o menor fuerza de los correspondientes enlaces
metalicos, fijfmonos en algunas de las propiedades que caracterizan a estas sustancias:
= Por la existencia de electrones libres que se pueden mover sin dificultad por
el seno del metal, estas sustancias son buenas conductoras de la corriente
eléctrica y del calor.



= Esa misma existencia de electrones libres, que son capaces de interaccionar
con la luz, da a los metales un brillo caracteristico, que recibe el nombre de
brillo metalico.

= Las temperaturas de fusion y ebullicion, que dependen de la fuerza del
enlace, son muy variadas, pues hemos visto que depende de dos factores que
son muy diferentes para cada elemento. Asi hay metales como el mercurio
que son liquidos a temperatura ambiente, y otros como el wolframio que funden
a 3400 °C. En general, las temperaturas son altas, siendo minoria los metales que
funden a bajas temperaturas, pues para la mayoria de casos el enlace metalico
es bastante fuerte.

= Por Gltimo, los metales presentan la propiedad de que no se fracturan si no que
se pueden deformar (técnicamente esto se llama maleabilidad, cuando la deforma-
cion consiste en hacer planchas de metal, y ductibilidad si estamos deformando
el metal en forma de hilos). El motivo es que al provocar una deformacion como
hicimos en el caso del enlace idnico, los iones no quedan nunca enfrentados,
porque en todo momento se encuentran inmersos en la nube de electrones libres
y moviles que les envuelve.

Mar de electrones
«pegamento»

/AN
®®®®®®®®®® ® % % % % v

= Dado que los electrones que forman la nube tienen un tamahno despreciable, los
cationes quedan muy cerca unos de otros, y esto quiere decir que la densidad
de los metales, en general, debe ser muy alta.

TEORIA DE BANDAS

Recordemos que un atomo asilado tiene sus electrones en orbitales con niveles de
energia determinados. Cuando los 4tomos se combinan en un cristal, las interacciones
entre los diferentes atomos hacen que las energias de esos orbitales varien en una



pequeiia cantidad (mayores o menores), de forma que no todos los atomos tendran
la misma energia en el orbital. Las energias posibles forman una banda alrededor de la
energia de referencia original.

Ea

Energia del ultimo nivel
(capa de valencia)

Energia del nivel N

Energia del primer nivel

Energia de los orbitales

del atomo aislado

Ea

Energia del ultimo nivel
(capa de valencia)

1 Energia del nivel N

I ——

Energia del primer nivel

Bandas de energia por la
interaccion de los atomos

Como ocurre con un orbital, una banda puede estar llena o semillena. Por encima
de las bandas existentes existe una banda (cuya energia hace que el electron sea prac-
ticamente libre), que recibe el nombre de banda de conduccion. Los electrones que
pueden llegar a esta banda son lo suficientemente «libres» como para moverse por la
accion de un campo eléctrico, aunque no es tan alta como para abandonar el cristal (es
por esto por lo que recibe el nombre de banda de conduccion).

Cuando la separacion entre la banda de conduccion y la Gltima banda es muy pe-
quena, los electrones pueden pasar facilmente, a veces solo por la energia térmica de la
temperatura ambiente, a esa banda y conducir la electricidad (esto es lo que ocurre en
el caso de los metales). A veces, las bandas llegan a estar solapadas con lo que muchos
de los electrones de los atomos son conductores.

Ea

e —

I

I—

Banda de conduccién

Banda de valencia

Bandas con promocién

de un electron

Ea

| Banda de conduccion
I Banda de valencia

Bandas solapadas



4. ENLACE COVALENTE

< El ENLACE COVALENTE es un enlace en el que los atomos, de alguna manera,
comparten electrones. A diferencia del enlace ionico, en el que un elemento le
quitaba a otro un electron por la gran diferencia de electronegatividad de los
elementos implicados, aqui los atomos pueden no diferenciarse demasiado en
sus propiedades (por ejemplo, tenemos enlaces covalentes en las moléculas de
los gases O,, Cl,, H,,...

TEORIAS DE LEWIS SOBRE EL ENLACE COVALENTE

La primera teorfa sobre la naturaleza del enlace covalente la enunci6 Lewis, y sirve
para explicar principalmente los enlaces de los 4tomos no metalicos.

= Segln esta teoria, los atomos tienden a compartir electrones de forma que com-
pleten su Gltima capa de electrones hasta llenar el octeto (ocho electrones en la
capa ns’p°).

Por ejemplo, si tenemos el cloro, con configuracion electronica [Cl] =1s’2s"p°3s’p’,

y nos fijamos en la Gltima capa, tiene siete electrones. Representando los electrones con
puntos alrededor del simbolo del elemento, tendremos algo como lo siguiente:

c

Si tenemos dos dtomos de cloro, compartiran ese electron que queda suelto, de
forma que completaran su Gltima capa a ocho electrones:

ca - ad



Usualmente se representan los pares de electrones por una linea quedando:

| a-4a [ c - ¢ |

En otros casos, tendremos:

Para el oxigeno:
[0]=1s"2sp*
O :»> 0O =20

Hay algtin caso especial que se da cuando tenemos un enlace en el que un elemento

determinado aporta los dos electrones compartidos en el enlace. Ese enlace se llama
covalente dativo o coordinado.

+

H

H
I
H — | + H-|H — N - H
|
H

|
N

|
H

En un enlace de este tipo, se representa la cesion del par de electrones como una
flecha que va del atomo que los cede al atomo que los recibe.



TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA

<= Seglin esta teorfa, el enlace covalente se forma cuando dos orbitales se solapan
o superponen, formando un orbital Ginico que contiene dos electrones con espi-
nes opuestos (si los electrones tuvieran idéntico espin, no habria enlace, sino
repulsion entre los atomos). Para que ello sea posible los orbitales deben tener
energias similares.

Hay dos tipos de enlace principales que vamos a estudiar:
= Enlace frontal (llamado enlace 6): En ¢él los orbitales se solapan frontalmente
por sus extremos, como se ve en los ejemplos inferiores:

Enlace orb p-orb p

= Enlace por solapamiento lateral (enlace 1): Los orbitales se solapan como
se ve en el dibujo:

Un enlace puede estar formado por el simultdneo solapamiento de varios orbitales,
como ocurre en el caso de la molécula de oxigeno O,

N\

Enlace G

Enlace T




En la figura se ve como hay un solapamiento frontal (enlace G) y otro solapamiento
lateral (un enlace ).
Si tenemos una molécula de ozono (O,), y construimos su estructura, tendremos:

Estudiando las propiedades de esa molécula, se ha demostrado que no existen
dos tipos de enlace (si se miden resulta que los enlaces son iguales). Ese fendmeno se
Ilama resonancia, y esta causado porque el electron compartido en el enlace doble,
pasa de un lado a otro. Es decir, es como si en vez de tener un enlace doble y uno
sencillo, tuviéramos dos enlaces «de uno y medio». Esto se representa dibujando todas
las estructuras posibles cuando se dibuja la estructura:

GEOMETRIA MOLECULAR: METODO DE REPULSION ENTRE PARES
DE ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA (RPECV)

Para saber la geometria de los compuestos formados mediante enlaces covalentes,
podemos usar este método. Como su nombre afirma, supone que los posibles pares
de electrones de la capa de valencia (la que genera los enlaces covalentes), tienden
a separarse en el espacio lo maximo posible. Asf, en funcion del nimero de pares de
electrones del &tomo (puedes comprobarlo cogiendo una bola de plastilina e intentando
pinchar dos, tres, cuatro palillos lo més separados posibles uno de otros), la geometria
de la molécula resultante sera:

2 pares — lineal

3 pares — triangulo equilatero

4 pares — tetraedro

5 pares — doble piramide triangular
6 pares — doble piramide cuadrada



Esta es la teorfa. En la practica, ocurre que dependiendo de si el par esta enla-
zado o no a otro atomo, los angulos pueden ser un poco mayores o menores. Los
pares de electrones que no forman enlace tienen una fuerza de repulsion mayor que
los pares de electrones que estan compartidos. Es decir, las fuerzas de repulsion
entre las combinaciones posibles de pares de electrones se ven abajo en orden
decreciente:

= Par no compartido-par no compartido>Par no compartido-par de enlace>Par
de enlace-par de enlace

En el dibujo se ve la comparacion entre tres pares de electrones compartidos y el
caso de dos pares compartido y un par no compartido. La fuerza de repulsion que ese
par no compartido ejerce sobre los otros dos, causa que los enlaces se cierren, quedando
formado un angulo menor que el original.



_-

100°

Angulo en un atomo Angulo en un atomo
con 3 pares enlazantes con 2 pares enlazantes
y un antienlazante

GEOMETRIA MOLECULAR: METODO DE HIBRIDACION DE ORBITALES

Este método de prediccion de la geometria molecular se aplica en los casos en
que se produce hibridacion de orbitales. ;Y qué es la hibridacion de orbitales? Pues lo
vamos a explicar con un ejemplo, el &tomo de carbono. La configuracion electronica
del carbono es:

| N

cz=o1=1s2y (3] [ATA] ]

con lo que en principio sdlo podria formar dos enlaces (correspondientes a los electrones
de los orbitales p). Cuando el carbono forma enlaces de esta forma no resultan muy esta-
bles. Esto es lo que ocurre cuando el carbono se combina con el oxigeno para dar CO.

4y [A[4] | cz=o1=152sp’

(4y] [Ay[ v [ v ] 0@z=81=1525p'

Pues bien, en determinadas ocasiones, puede ocurrir que el electron del orbital s
«salte» al orbital p disponible que esta vacio (se dice que el electrdon promociona entre
los orbitales). El resultado de este proceso es que no tenemos ahora un orbital s y tres
orbitales p medio ocupados, sino que se crea un orbital especial, que recibe el nombre
de orbital hibrido sp’.

ESENENRY




Y asi, podremos tener cuatro enlaces disponibles para el carbono.

] [l [ 4] 0z=91=1525p
(A4 [4] cz=61=152p

kv] 4K 5] 0z=8)=152

En el caso de que la hibridacion se haga entre un orbital s y un orbital p, se llama hibrida-
cion sp; si son dos los orbitales p, la hibridacion se dice sp’; y si como en el caso del carbono
la hibridacion tiene lugar entre un orbital s y tres orbitales p, la hibridacion se llama sp’.

Pues bien, en funcion del tipo de hibridacion, la molécula resultante tiene una
geometria determinada, segin se ve en el dibujo para los tres tipos de hibridacion de
los que hemos hablado:

= Hibridacion Sp - LINEAL

= Hibridacion sp’> TRIANGULO PLANO

Hay hibridaciones mas complejas que incluyen orbitales del tipo d.



POLARIDAD DE LOS COMPUESTOS

Hemos visto cuéles son los parametros que determinan la geometria de una molécula
determinada, y en su momento definimos la electronegatividad como una medida de la
fuerza con la que los 4tomos atraen los electrones compartidos de un enlace. Si tenemos
una molécula formada por &tomos de diferente electronegatividad, los electrones del en-
lace se veran atraidos hacia el &tomo mas electronegativo. Eso causa que cambie un poco
la distribucion de la carga eléctrica de la molécula, habiendo una ligera carga negativa
en un extremo del enlace, y una carga positiva de igual valor en el extremo opuesto, sin
llegar a ser una transferencia de electrones, como ocurria en el enlace idnico.

Atraccion de los electrones por el atomo Polarizacién
mas electronegativo del enlace de la molécula

o to) (m=o

La polaridad del enlace se representa por un vector llamado momento dipolar que
va desde la carga positiva a la negativa.

En el caso de una molécula con varios enlaces, el momento dipolar total se calcula
sumando los vectores de los momentos dipolares de cada uno de los enlaces, y puede
ocurrir que habiendo polaridad en los enlaces, no exista en la molécula porque en la
suma total se compensan unas a otras.

A continuacion tenemos un caso en el que si hay polaridad en la molécula:

Momento dipolar total

Momento Momento
% dipolar 1 : dipolar 2
Atraccion de los electrones por el atomo

mas electronegativo de los enlaces Polirizacion de la molécula



y otro en el que no la hay:

86)8 @ @Momento @ Momento

dipolar 1 dipolar 2

Atraccion de los electrones por el atomo
mas electronegativo de los enlaces Molécula apolar

La existencia de polaridad tiene consecuencias, como veremos mas adelante en
la aparicion de fuerzas entre las moléculas que causan importantes efectos en sus
propiedades.

FUERZAS INTERMOLECULARES

<= Se llaman FUERZAS INTERMOLECULARES a las fuerzas que aparecen entre las
moléculas. Este tipo de fuerzas recibe el nombre de fuerzas de Van der Waals.

Las fuerzas intermoleculares son de naturaleza eléctrica, por la existencia de di-
polos. Dependiendo del tipo de estos dipolos, las fuerzas son:
= Fuerzas dipolo-dipolo. Cuando existen dipolos, las zonas con cargas opuestas
de las diversas moléculas se atraen entre si. Cuanto mayor sea el momento
dipolar de la sustancia, mayores son las fuerzas que aparecen.
= Fuerzas por dipolos inducidos. En moléculas polares o apolares, pueden
aparecer dipolos instantaneos, bien por el propio movimiento de los electrones,
que cree distribuciones de cargas que forman dipolos instantaneos, bien porque
la cercania de otros dipolos provoca una polarizacion de las moléculas mas
proximas. Asf aparecen fuerzas que dependeran de la cantidad de los dipolos
instantaneos (generalmente pequefia), y de la facilidad o no de polarizarse por
la presencia de dipolos cercanos de las moléculas. Las fuerzas entre dipolos
instantaneos reciben el nombre de fuerzas dispersion o fuerzas de London, y
son fuerzas débiles que existen en todas las sustancias.

Hay un tipo de fuerzas entre dipolos que por su importancia recibe un nombre
especial: son las fuerzas por enlace o puente de hidrogeno. Estas fuerzas aparecen
cuando tenemos un enlace entre un &tomo muy electronegativo (como el F, CL, O, ...)



y un atomo de hidrogeno. En todos estos casos, la molécula se polariza de manera que
el extremo del hidrogeno queda con una ligera carga positiva, pues el otro atomo ha
atraido hacia si el par de electrones compartido.

PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS COVALENTES

De todo lo explicado anteriormente, podemos deducir cuéles son las propiedades
de los compuestos formados por atomos unidos mediante enlaces covalentes. Estos
compuestos se presentan en la naturaleza en dos formas diferentes: compuestos molecu-
lares y compuestos cristalinos:

= Sustancias moleculares. Se llaman asf las sustancias que se agrupan en forma

de moléculas.

Dependiendo de las masas moleculares de los atomos, y de la existencia o no de
polaridad, las propiedades difieren, pero podemos hacer un resumen:

En condiciones normales, las sustancias suelen ser gases, salvo en el caso en que
haya dipolos o puentes de hidrogeno, caso en el que nos podemos encontrar la sus-
tancia en forma liquida. Dado que no hay fuerzas de gran intensidad (aparte de las de
Van der Waals que son relativamente débiles) entre las moléculas, las sustancias seran
blandas en estado solido.

Respecto a la solubilidad, hay una frase que resume el comportamiento de estas
sustancias: «polar disuelve a polar, y no polar a no polar».

= Sustancias cristalinas. En estas sustancias, los atomos se unen en forma de
red mediante enlaces covalentes. Como los enlaces covalentes son muy fuertes,
estas sustancias cristalinas son duras, de elevados puntos de fusion y ebullicion,
insolubles y malas conductoras de la electricidad y el calor.

El diamante, formado por una red de atomos de carbono, es una de las sustancias
de este tipo.



LA ENERGIA DE LAS REACCIONES QUIMICAS



1. PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA

= Se llama sistema a una parte separada del universo. El sistema se llama abierto
o cerrado, dependiendo de si puede intercambiar masa y energia, o solo energia con
el exterior y aislado, si no puede intercambiar ninguna de las dos.

Sistema abierto Sistema cerrado Sistema aislado
(intercambia materia y energia) (intercambia solo energia) (sin intercambio)

La termodinamica es la parte de la fisica que se encarga de estudiar los intercambios
de energfa entre un sistema y su entorno.

Hay dos formas principales en las que un sistema puede intercambiar energia con
el entorno: mediante el trabajo y el calor. La ecuacion que nos relaciona el estado del
sistema (caracterizado por su energia interna) con el trabajo y el calor intercambiados,
es la expresion del llamado primer principio de la termodindmica:

AU=Q+W



donde Wy Q son el trabajo y el calor intercambiados, y AU representa la variacion de
la energia del sistema en el proceso.

Q>0 W<0

Q<0 W>0

2. ENTALPIA
DEFINICION

El trabajo que se realiza en un proceso en el que el volumen del sistema varia
viene dado por:

W=-—p- AV

Si el volumen es constante (y solo en ese caso), se cumplird que la variacion de la
energia interna del sistema coincide con el calor:

AU=Q (procesos a V cte.)

Sin embargo, la mayoria de reacciones ocurren a presion constante, no a volumen
constante. Para poder estudiar estos casos, definimos una nueva magnitud, llamada
entalpia:

H=U+P-V

Si consideramos la variacion de entalpia que ocurre en un proceso, se cumple
que:
AH=AU+P-AV+V-AP=(Q-P-AV)+P-AV+V -AP=Q+ V- AP

A presion constante, se cumplird que:

AH=Q



Como la mayoria de los procesos quimicos que estudiamos son a presion constante
(el sistema suele estar a la presion atmosférica), a partir de ahora, cuando hablemos de
la entalpia, estaremos considerando el calor (la energia) intercambiado por el sistema
en la reaccion quimica. El criterio de signos seguido es el siguiente:

Q>0 — El sistema absorbe calor (reaccion endotérmica).
Q<0 —El sistema desprende calor (reaccion exotérmica).

Cuando estudiamos una reaccion (hemos dicho que a presion constante), el calor
representa la diferencia de entalpia entre los productos y los reactivos:

Q=AH=H —Hipacrivos

PRODUCTOS

Para fijar las condiciones en las que se miden estas cantidades, los experimentos
se realizan en las llamadas condiciones estandar, que son 1 atm de presion y 25 °C.
No confundas estas condiciones estandar con las llamadas condiciones normales que
vimos cuando estudiamos la ecuacion de los gases ideales.

En esas condiciones medimos la entalpfa estandar de reaccion, dada por:

0 _ —
AH: - 2 HPRODS,I atm 2 HREACTS.I atm

ENTALPIAS DE FORMACION

= Se llama ENTALPIA DE FORMACION de un producto a la entalpia de la reaccion
quimica en condiciones estandar que produce un mol de producto a partir de sus
elementos constituyentes en el estado normal es esas condiciones (por ejemplo,
el mercurio es liquido, el oxigeno estd compuesto de moléculas diatomicas O,,
etcétera).

La entalpfa de formacion se representa por AH?
Por definicion, las entalpfas de formacion de los elementos en sus condiciones
estandar son cero. Es decir:

AH! [H, (g)] = AH] [Hg(D] = AH{ [O, (¢)] = AH] [C(s)] =0



Pues bien, la entalpia de cualquier reaccion se puede calcular a partir de las ental-
pias de formacidn de los productos y los reactivos, como:

AH’ = Z AH] ( productos) - 2 AH] (reacﬁvos)

Esta ecuacion se deduce del diagrama inferior, pues a efectos energéticos es in-
diferente llegar a los productos directamente a partir de los elementos constituyentes
que pasando primero por los reactivos.

Elementos
constituyentes
AH(react)
AH?(prods)
Reactivos Productos
AH°
# Ejemplo:

& Calcular la entalpta de formacion de la nitroglicerina a partir de la siguiente
reaccion:

4CH,(NO,),(1) —12C0O,(g) + 10H,0(g) + O4(g) + 6N(2)
AH° =-5.700 kJ

conociendo los siguientes datos:
AH!(CO,(g))=-393,5 kl/mol
AH! (H,O(g)) = —241,8 kJ/mol

La ecuacion que relaciona que utiliza las entalpias de formacion es la que hemos
escrito arriba:

AH’ =" AHY (productos)— Y AHY (reactivos)




Aplicandola a la ecuacion anterior:
AH® =12-AHY (CO,(g))+10-AH] (H,0(g))+ AHY (0, (g)) +
6-AH] (N,(g))-4-AH] (C,H,(NO,),(1))
La entalpfa de formacion del CO, y el H,O es un dato, y la entalpia de los gases

0, y N, es cero por estar en su estado estandar. Podemos despejar entonces de la
ecuacion anterior la entalpia de formacion de la nitroglicerina, quedando como:

4-AH] (C,H,(NO,),(1)) =12-AH} (CO,(g))+10- AH] (H,O(g)) +
+AHY (0,(2))+6-AH! (N,(g))— AH® =12-(-393,5)+
+10-(—241,8)+0+6-0—(-5.700) —

AH! (C,H,(NO,),())) = i (-1.440)=-360 kJ

ENERGIAS DE ENLACE

En una reaccion quimica, unos reactivos se convierten en productos. Se deshacen
unos compuestos porque se rompen sus enlaces, y se crean otros enlaces nuevos que
dan lugar a los productos finales.

Para romper un enlace es necesario suministrar una energia determinada. Igual-
mente, cuando se forma un enlace se desprende energia. Pues bien, si hacemos un
balance de los enlaces rotos y creados en una reaccion, podemos calcular el balance
energético de la misma.

Entonces, la entalpia de una reaccion determinada se puede calcular mediante
la siguiente ecuacidn, cuya explicacion es similar a la del calculo de la entalpia de la
reaccion a partir de las entalpias de formacion:

0 _ —
AH" = 2 EENLACES ROTOS 2 EENLACES FORMADOS

La energia de enlace se calcula como el promedio de la energia necesaria para
romper ese tipo de enlace en diferentes compuestos quimicos. Cuanto mayor sea la
energia del enlace significa que més dificil serd romperlo y, por tanto, mas fuerte sera



el mismo. A continuacidn tienes una tabla con las energias (en kJ/mol) de los enlaces
mas comunes:

ENLACE ENERGIA ENLACE ENERGIA
H-H 436 Cc=C 837
H-C 414 C-N 305
H-N 389 C=N 615
H-0O 464 C=N 891
H-S 368 C-0 360
H-F 565 C=0 736
H-Cl 431 Cc-Cl 335
c-C 347 N-N 163
C=C 611 N=N 418
F-F 159 N=N 946
0-0 142 N-O 222
0=0 498 N=0O 590

# Ejemplo:
& A partir de la tabla de las energias de enlace, calcular la entalpia de la siguiente
reaccion:
2CO(g) + O,(g) — 2CO,(g)

Para calcular la entalpfa de una reaccion a partir de la energia de los enlaces
usamos la siguiente ecuacion:

0 e —
AH" = 2 EENLACES ROTOS 2 EENLACES FORMADOS

Para ver qué enlaces se rompen, debemos conocer la estructura de los compuestos,
que es:

C=0 0=0 y 0=C=0




Contando los enlaces que tenemos antes y después:

ENLACE ANTES DESPUES
C=0 2 4
0=0 1 0

Asi se forman dos moles de enlaces C = O, y se rompe un mol de enlaces O = O.
Aplicando la ecuacion:

AH® =E(0=0)-2-E(C=0)=498—2-736=-974kJ

REGLAS PARA EL CALCULO DE ENTALPIAS DE REACCIONES

A veces queremos calcular la entalpia correspondiente a una reaccion quimica y
solo disponemos de las energias de reacciones en las que intervienen los compuestos
que toman parte de la reaccion.

Mediante el uso de algunas propiedades termodinamicas, en ocasiones podremos
utilizar estos datos para calcular la entalpia de la reaccion considerada.

Veremos en primer lugar cuales son estas propiedades o reglas, y luego algunos
ejemplos de aplicacion de las mismas.

= Si una reacciodn tiene lugar en varias fases, la entalpia total de la misma es la

suma de las entalpfas de cada una de las reacciones parciales.

= Si la entalpia de una reaccion determinada es AH, la que corresponde a otra reac-

cion en la que intervienen una cantidad de sustancias multiplo de las cantidades
de la reaccion original es el multiplo de la entalpia original. Es decir, que si en
la reaccion C+0, — CO, laentalpia vale AH=-394 kJ , en una reaccién en la
que intervienen el doble de moles de compuestos, la entalpia sera el doble, si
el triple, el triple, y asi sucesivamente. Por ejemplo:

2C+20, -2CO, AH=-788KkJ
3C+30, - 3CO, AH=-1.182 kJ

= La entalpia de la reaccion inversa a otra es igual en valor, pero de signo con-
trario.



Quiere decir, por ejemplo, que si sabemos que para la reaccion de combustion
anterior:

C+0,—>CO, AH=-394KkJ
la entalpia de la reaccion inversa de descomposicion del didxido de carbono sera:
CO, »C+0, AH=+394KkJ

Siguiendo estas reglas, se puede calcular la entalpfa de una reaccion cualquiera a
partir de otras reacciones, realizando operaciones algebraicas como multiplicaciones,
sumas y restas. Por ejemplo:

# Ejemplo:

& A partir de las entalpias de las siguientes reacciones:
a) C+0, = CO, AH, =-393,5k]J
b) H, +%O2 —H,0 AH, =-285,8k]J
c) C,H,O, +20, -2CO, +2H,0  AH, =-869,5k]J

Calcular la entalpia de formacion del dcido acético seguin la reaccion:
2C+2H, +0, —>C,H,0,

En primer lugar escribimos las reacciones a), b) y ¢) de forma que aparezcan las
sustancias seglin estén como reactivos o como productos de la reaccion principal,
multiplicando por los coeficientes que sea necesario:

2C+20, —2CO, 2-AH, =-787kJ
2H, +0, —2H,0 2-AH, =-571,6kJ
2C0, +2H,0 > C,H,0,+20,  —AH, =+869,5k]
2C+2H, +0, - C,H,0, 2-AH, +2-AH, — AH,

Es decir, que la entalpia de la reaccion sera:

2-AH, +2-AH, - AH, = —787—571,6+869,5 = —489,1 kJ




3. ENTROPIA Y ENERGIA LIBRE DE GIBBS.
ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES QUIMICAS

Una caracteristica de cualquier sistema es que por si solo, tiende a desordenarse.
Por ejemplo, si tiramos veinte monedas desde un tercer piso a la calle, es méas probable
que queden esparcidas en una amplia zona que caigan apiladas una encima de otra. Otro
ejemplo es lo que ocurre si barajamos un conjunto de cartas. Dificilmente quedaran
ordenadas segiin el palo de las mismas.

= La ENTROPIA es una magnitud termodindmica que mide el desorden a nivel
microscopico de un sistema.

Ya hemos dicho que es mas probable que los sistemas evolucionen a estados
desordenados que a estados ordenados. Podriamos decir que los sistemas tienden a
evolucionar hacia estados donde la entropia (la medida del desorden) crece.

Pues bien, en una reaccidn quimica, aparte de la variacidon de entropia de las
sustancias que intervienen en la misma, hay que considerar la variacion de entropia
que puede causar, por ejemplo, el calor desprendido en la misma. Es por ello que para
saber si una reaccidn quimica es espontanea o no, se debe considerar el cambio total
de entropia del sistema y el entorno:

AS =AS +AS

TOTAL SISTEMA ENTORNO

y la reaccion sera espontanea si esta variacion es positiva (la entropia o desorden final
es mayor que la inicial).

Como medir la variacion de entropia del entorno es algo muy dificil de llevar a
cabo, se usa otra magnitud termodinamica, llamada energia libre de Gibbs, relacionada
con la entropia de forma parecida a como la entalpia lo estaba con la energfa interna
del sistema.

G=H-TS

El signo de la variacion de la energfa libre nos indica la espontaneidad o no de
una reaccion:



AG >0 La reaccién no es espontidnea
AG =0 Reaccion en equilibrio

AG <0 Reaccidn espontanea

Para una reaccion que transcurre a temperatura constante (es decir, los productos
estdn a la misma temperatura que los reactivos), se cumple que la variacion de la energfa

libre viene dada por la siguiente expresion, donde AH y AS se consideran constantes
con la temperatura.

AG=AH-T-AS
Entonces serd:
AH>T-AS La reaccién no es espontanea
AH=T-AS  Reaccién en equilibrio
AH <T-AS  Reaccién espontanea

# Ejemplo:

&5 Dada la siguiente reaccion:
1
SO, (g) — SO, (g) + B 0,(g) AH° =100 kJ

en la que la variacion de entropia por mol de SO, descompuesto vale 95

J-K'-mol" ;serd espontdnea a 20 °C? ;Cudl es la temperatura minima a la
que es espontdnea?

Como la entalpia viene en kilojulios, hemos de cambiar de unidad:
AS=95J-K"'-mol"' =0,095 kJ-K™' -mol™

La espontaneidad de una reaccion depende de la energia libre de Gibbs, que
hemos visto que valia:

AG=AH-T-AS
Con los datos que tenemos, se cumple que:

AG(20 °C)=AH-T-AS =100 -293-0,095 = 72,2 kJ




Como es positivo, el proceso no es espontdneo. La temperatura minima serd
cuando AG es cero, y por encima de ésta, el proceso serd espontdneo.

AG=0=AH-T-AS—100-T-0,095=0 — =%=1.052K=779 °C

)




DISOLUCIONES QUIMICAS



1. DEFINICIONES

< Llamamos DISOLUCION a una mezcla homogénea de sustancias (es decir, dos
partes cualesquiera de una disolucion tienes idénticas propiedades entre si), en
las que las particulas o moléculas disueltas no precipitan (no forman poso).

En una disolucion se distinguen dos elementos:

= el disolvente (la sustancia que disuelve) y

= el soluto (usualmente el solido que se disuelve, aunque se pueden considerar
disoluciones de sustancias liquidas o incluso gaseosas).

Si preparamos una disolucion (como la sal en el agua), observaremos como en
un momento determinado no podemos anadir mas sal, porque ya no se disuelve, sino
que se precipita al fondo. Cuando llega ese momento, se dice que la disolucion esta
saturada. Cuando la cantidad de soluto presente en una disolucion es muy pequeha
en comparacion con la cantidad de soluto necesaria para provocar la saturacion, la
disolucidn se llama diluida.

< Se llama SOLUBILIDAD de una sustancia en otra a la cantidad maxima de soluto
que se puede disolver sin producir la saturacion de la disolucion. La solubilidad
se suele medir en gramos de soluto por litro de disolvente (g/L).

La solubilidad de una sustancia en otra depende de factores como:
= La TEMPERATURA. Conforme aumenta la temperatura, en general crece la solu-
bilidad de los s6lidos y disminuye la de liquidos y gases. La explicacion de esto



es porque, normalmente, las disoluciones de solidos en liquidos son procesos
endotérmicos, y por el principio de Le Chatelier (que veremos al estudiar el
tema «Cinética y equilibrio quimicos), un aumento de la temperatura causa
que la reaccion de disolucion se desplace de forma que aumente la cantidad de
soluto disuelto.

Para disoluciones de liquidos y gases ocurre lo contrario, pues son procesos
exotérmicos.

Si representamos la solubilidad (cantidad de soluto que satura una disolucidn)
en funcion de la temperatura, obtenemos las curvas de solubilidad. Un ejemplo
de este tipo de curvas se ve en el dibujo inferior.

Solub
(/L)

T(°C)

= La PRESION. La presion afecta principalmente a las disoluciones de gases en
liquidos. En general, la solubilidad de los gases en liquidos aumenta con la
presion. Cuando tenemos un gas disuelto en un liquido, la solubilidad esta
relacionada con la presion del gas seglin la siguiente expresion (que recibe el
nombre de Ley de Henry):

C= K(T) 'pgas

Cuando son varios los gases disueltos, la presion que aparece en la expresion
es la presion parcial del gas en dicha disolucion. La constante K es funcion de
la temperatura, y la solubilidad se suele expresar como molaridad.



2. LOS PROCESOS DE DISOLUCION

Hemos visto lo que es una disolucion, y algunas de sus caracteristicas, pero ;como
se produce realmente la disolucion de un solido en un liquido? Para intentar explicarlo,
vamos a considerar un cristal de sal com(n en agua.

Cuando tenemos el cristal, las moléculas de disolvente interaccionan con los iones
del cristal. Si los iones llegan a separarse del cristal, la interaccion entre éstos y los que
siguen en el cristal tenderfa a hacer que se unieran de nuevo. ;Qué tiene que ocurrir
para que los iones se mantengan separados? Si el disolvente es una sustancia polar
(recuerda qué significa esto, lo vimos al estudiar el enlace covalente), las moléculas
de éste «rodean» a los iones y no les permiten interaccionar con el resto de iones (este
proceso de interaccion soluto-disolvente recibe el nombre de solvatacion, o hidratacion

cuando el disolvente es agua).

&%@%
%0%

Llega un momento en que las concentraciones hacen que las interacciones entre
los iones disueltos no pueden evitarse de forma efectiva y comienzan a reaccionar for-
mando de nuevo el cristal. En ese momento, la disolucion esté saturada y la velocidad
de disolucidn de los cristales es igual a la de precipitacion de los mismos.

Para causar la separacion de los iones del cristal es necesario consumir energia.
Sin embargo, la interaccion que causa la hidratacion de los iones cede energfa. El
proceso global sera entonces endotérmico o exotérmico dependiendo de la magnitud
de la energia de estos dos procesos.



Cuando el soluto es un liquido o un gas, la interaccidon entre las moléculas del
soluto es mucho menor que en el caso de una disolucion de un cristal idnico (piensa
que debe costar mucho mas arrancar los iones que al fin y al cabo estan «pegados»
unos a otros que separar las moléculas de un gas o un liquido que apenas interactan
entre si), y en la mayor parte de las veces, el proceso global de disolucion dependera
casi exclusivamente de la energia del proceso de hidratacion (exotérmico).

En general, las sustancias polares se disuelven en disolventes polares y las apolares
en disolventes apolares (para recordarlo, la regla vendria a ser que lo igual disuelve
alo igual).

3. MEDIDA DE LA CONCENTRACION DE UNA DISOLUCION

Hay varias formas de medir la concentracion de una disolucion:

PORCENTAJE EN MASA

= Relacion entre la masa de soluto y la masa total de la disolucion:

9% = Mso1uto (8) 100

mDISOLUCION (g)

MOLARIDAD

= Moles de soluto por litro de disolucion:

M — nSOLUTO

L)

DISOLUCION (

NORMALIDAD

= Nuamero de equivalentes por litros de disolucion:

N= T
= 5

DISOLUCION (



= Llamamos PESO EQUIVALENTE a la masa molecular dividida entre la valencia.

En cada caso, la valencia representa una cosa diferente, lo veremos especialmente
en el epigrafe de reacciones 4cido-base y reacciones redox.

<= El nimero de equivalentes es 1a masa del compuesto entre el peso equivalente
del mismo.

m m m
ncq — SOL — SOL =v- SOL =v- nSOL
P, M, /v M,
Entonces, se cumple que:
v-n
N=——"3%—=vyv.M
v, 0

DISOLUCION

es decir, la normalidad es la molaridad multiplicada por la valencia correspondiente.

MOLALIDAD

<= Moles de soluto por kilos de disolvente:

1’1SOLUTO

I’nDISOLVENTE (kg)

m=

FRACCION MOLAR

Segin consideremos el nimero de moles de soluto o de disolvente tenemos la
fraccion molar de soluto o la fraccidon molar de disolvente:

= Moles de soluto (o disolvente) entre moles totales:

— nSOLUTO — nDISOLVENTE

X, = X, =
S n +n ‘ n +n

SOLUTO DISOLVENTE SOLUTO DISOLVENTE




Puedes comprobar que se cumple que:

Xg +x, =1

CONCENTRACION EN g/L

<= Masa de soluto por litro de disolucion:

g/L — mSOLUTO (g)

DISOLUCION (L)

# Ejemplos:

& Si tenemos una disolucion de 5 g de sal comiin en 80 g de agua, y queremos

preparar una disolucion de igual concentracion con 12 g de sal de la que dis-
ponemos, ;jcudntos g de agua necesitaremos?

La concentracion de la disolucion original es (calculamos el porcentaje en masa
porque los datos de los que disponemos son las masas del disolvente y el soluto):

%NaCl = — Mssct 100 =—2 100 =100 = 5., 88%
m +m 5+ 80 85

NaCl H,0
Si queremos preparar una disolucion igual de concentrada con los 12 g de sal,
tendra que ser:

5,88=ﬁ-100—>12+m1{20 =51—2«100%12+mH20 =
my o >
12
=g 100=204 > m, , =204-12=192 ¢

Si tenemos una disolucion de dcido sulfiirico al 15% en peso, con densidad
1.102 g/L, calcular la molaridad, la molalidad, la fraccion molar del soluto, la
fraccion molar del disolvente y la normalidad de la disolucion.

El problema puede resolverse de dos formas, puedes elegir la que entiendas
mejor. En la primera, usamos las formulas y despejamos a partir de ellas. En la
segunda, lo hacemos mediante un razonamiento.




RESOLUCION A PARTIR DE LAS ECUACIONES:

Para calcular la molaridad usamos la formula que la define:

I‘nSOLUTO
M — nSOLUTO — MR — 1’I‘ISOLUTO
DISOLUCION VDISOLUCION MR ’ VDISOLUCION

El problema nos da como dato el porcentaje en peso:

My uto 100 =P — Mgy, yrg = P- leI(S)cg_UCION

lTIDISOLUCION

Sustituyendo en la primera ecuacion:

P My soLucion
M= 100 _ p My sorucion _ p P
M; - VosoLucion 100- M, R 100- M, prRORTCIoN

Como sabemos la masa molecular del 4cido sulfarico (M, = 98), y la densidad,
podemos calcular la molaridad:
15

M= -1.102=1,69 M
100-98

Para la molalidad, usamos la formula correspondiente:

Mo, y1o (g) Mo uto (g)
e M, _ M, _ 1,000 mgg00(2)
My soLvENTE (kg) w MR My soLveNTE (g)
1.000

Pero _Msorro(8) podemos calcularlo a partir del porcentaje en peso:

n‘lDISOLVENTE (g)

P= MsoLuro .100
m +m

SOLUTO DISOLVENTE




Dividiendo numerador y denominador por myg,vexm» Y despejando nos queda:

Moo
m m m
P= DISOLVENTE . 1()() —> SOLUTO (100 _ P) =P — SOLUTO —
M +1 My, 560 vENTE My 5oL venTE
My 5oL venTE
P 15 15
—=0,176

T100-P 100-15 85

y la molalidad vale entonces:

m =1'3%~0,176 =1,8 mol/kg

La fraccion molar de soluto se calcula como:

I‘nS
X = nS = MRS
S
ng +1n, my i m,
M M

RS

Pero hemos visto que m,= 0,176 - m,, que sustituyendo lleva a:

0,176 - m, 0,176
98 08 0,0018
_ _ - - 0,031
% 70176 m, _m, ~0.176 T ~0,0018+0,0556
o8 18 98 18

Para la fraccién molar de disolvente simplemente usamos que:

Xg+X,=1—=x,=1-x,=1-0,031=0,969

Por tltimo, la normalidad se calcula a partir de la molaridad, sabiendo que la
valencia en este caso es el nimero de iones H* que el 4cido puede ceder, y que

para el 4cido sulfirico H,SO,, es 2, con lo que:

N=v-M=2-1,690=338 N




RESOLUCION RAZONADA:

Molaridad

Un litro de disolucion tiene una masa de:

p=— sm, =p-V,=1.102-1=1.102 g
VD

En esa cantidad de disolucion, hay una cantidad de soluto:

P= 1005 m, =p- M _y5. Mo _ 5 11024655,
m, 100 100 100

Y esto corresponde a un nimero de moles:

5= mg 165’321,69
MR, 98

Como éste es el nimero de moles de soluto que hay en un litro de disolucion,
la molaridad vale:

ng 1,69

=1,69 M

D

Molalidad

En el paso anterior hemos visto como en un 1.102 g de disolucion habian
165,3 g de soluto (y, por tanto, 936,7 g de disolvente). También calculamos
como esa cantidad de soluto correspondia a 1,69 moles, con lo que podemos
calcular la molalidad:

nSOLUTO 1’ 69

m= = =1,80
My 50LvenTE (kg) 0,937

Fraccion molar de soluto

Como hemos dicho antes, en un litro tenemos 165,3 g de soluto y 936,7 g de
disolvente. Hemos visto como eso corresponde a 1,69 moles de soluto, y para
el disolvente que es agua (M, = 18), el nimero de moles es:




_m, 9367 _
¢ MR, 18

n 52

y la fraccion molar sera:

1,69

=——=0,031
5 1,69 +52

4. PROPIEDADES COLIGATIVAS

= Se llaman PROPIEDADES COLIGATIVAS a aquellas propiedades de las disolu-
ciones que dependen principalmente de la concentracion del soluto, no de la
naturaleza de este.

Las propiedades coligativas son las siguientes:

PRESION DE VAPOR

La presion de vapor de una disolucidon es menor que la presion de vapor del disol-
vente puro. En general, hay una relacion entre la variacion de la presion y la concen-
tracion de la disolucion (ley de Raoult):

p’' -p
i

El motivo de esta disminucion puede explicarse considerando que las moléculas de
soluto dificultan el «escape» de las moléculas del liquido disolvente, que son las que

causan la presion de vapor (véase «teoria cinético-molecular» pag. 36).
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# Ejemplo:

&5 La presion de vapor de un liquido (M, = 18) a una temperatura determinada es
de 0,073 atm. Si preparamos una disolucion con 200 g. de ese liquido y 0,5 moles
de aziicar C,H,,0,, /cudl serd la presion de vapor de la disolucion resultante
a esa temperatura?

La presion de vapor de una disolucion respecto al disolvente puro varia segin la
ley de Raoult:

Necesitamos calcular entonces la fraccion molar de soluto. Hay 0,5 moles de
azlcar, y de disolvente sera:

m = 2 e
M, 18

R
con lo que la fraccion molar es:
. n, 05 05
Xs ng+n, 11,1+0,5 11,6

=0,043

Aplicando entonces la primera ecuacion:

0_
P =P _,043-0,073—p=0,043-0,073 = 0,003 —

0

P
p=0,073-0,003=0,07 atm




TEMPERATURA DE FUSION

Hemos visto como la presion de vapor del disolvente de una disoluciéon disminuye
en funcion de la concentracion de esa disolucion. En el tema «Materia y transforma-

ciones quimicas» vimos los diagramas de estado.
Al disminuir la presion de vapor, las curvas del diagrama de estado pasan de las

lineas fijas a las discontinuas del grafico inferior. Eso implica que a una presion de-
terminada (por ejemplo, la presion atmosférica, como se representa en el grafico), la

temperatura de fusion disminuye y la de ebullicion aumenta:

I:>vapor
(atm) Sélido

Liquido

o

latmp-——————_

N T

La formula que relaciona la variacion del punto de fusidon con la concentracion

(expresada en forma de molalidad), tiene la expresion:
At.=K.-m

K. recibe el nombre de constante crioscopica molal, y depende solo del disolvente

considerado, no de cuél es el soluto.
Este efecto se utiliza en las sustancias anticongelantes de los circuitos de refrige-

racion de los coches.

TEMPERATURA DE EBULLICION

La explicacion del incremento de la temperatura de ebullicion la hemos dado en el
punto anterior. La expresion que relaciona la variacion de la temperatura de ebullicion

con la concentracion es la siguiente:



At, =K, -m

K, recibe el nombre de constante ebulloscopica molal.

# Ejemplo:

& Calcular el punto de congelacion y ebullicion de una disolucion de 12 g de urea
(CO(NH,),) en 500 g de agua (K. = 1,86 K, = 0,52).

Las ecuaciones que nos dan los cambios en las temperaturas de fusion y ebullicion
dependen de la molalidad. Vamos a calcularla para la disolucion considerada:

M, (CO(NH,),)=12+16+2-(14+2)=60

n, = My =£=0,2 moles
M, 60
m:nsm—moz%:OA molal

I‘nDISOLVENTE (kg) 0 5

Para la temperatura de fusion:

At,. =K. -m=1,86-0,4=0,74 IC

y para la de ebullicion:

At, =K, -m=0,52-0,4=0,21IC

Asi, la disolucion congelara a —0,74 °C y hervira a 100,21 °C

OSMOSIS

Cuando tenemos dos disoluciones de diferente concentracion separadas por una
membrana semipermeable (se llama asi a una membrana que permite el paso de las
moléculas de agua, pero no, por ejemplo, de las de soluto), la diferencia de concentra-
cion entre ambos lados de la membrana hace que fluya agua desde el lado con menor
concentracion al lado que tiene mayor concentracion (el sistema intenta que exista la
misma concentracion en ambos lados de la membrana).




La diferencia de altura del liquido en ambos lados de la membrana crea una di-
ferencia de presion, llamada presién osmdtica cuya ecuacion es similar a la ecuacion
que usdbamos para la presion de los gases ideales:

J'c-V=n-R-T—>n=%-R~T—>n=M-R-T,

donde 7 es la presion osmdtica; M, la concentracion molar; y T, la temperatura en la
escala de Kelvin.

n=p-g-h

Disol.
concentrada

Disol. diluida

# Ejemplo:
&5 ;Cudl es la presion osmotica a 40 °C de una disolucion de sacarosa C,,H,,0,,
(M, = 342) al 5% en peso, con densidad 1,017 kg/L?
La presion osmética nos la da la ecuacidn:
n=M-R-T

Para calcular la molaridad, hacemos como en el ejemplo anterior de cambio de
expresion en la medida de las disoluciones.

En un litro de disolucién hay una masa de soluto igual a:

0= f\I;o —=m, =p-V, =1.017-1=1.017 g

D

5= 00 > m, = 5. 12007

m, 100

-50,85 g




que son:
m, 50,85

ng =0,15 moles
MR 342

S
La molaridad es:
ng 0,15
V

D

=0,15 M

y la presion osmotica de la disolucion valdra:
n=0,15-0,082-(273+40)=0,15-0,082-313 = 3,85 atm

S. DISOLUCIONES COLOIDALES

Las disoluciones se caracterizan porque salvo que la disolucion esté saturada,
el soluto no precipita. En eso se diferencia de una mezcla como la de arena y el
agua.

En una mezcla de arena y agua, cuanto més fina sea la arena, mas puede tardar en
precipitar. Esa mezcla en la que la arena parece estar disuelta, pero que sdlo ocurre de
forma temporal, recibe el nombre de suspension.

Ya hemos visto que las disoluciones verdaderas se producen porque las moléculas
de disolvente hidratan a las de soluto. En el caso de las suspensiones, las moléculas de
disolvente no son capaces de interaccionar con el soluto de forma que éstas no quedan
incorporadas al liquido.

Intermedias entre las suspensiones y las disoluciones verdaderas estan las llamadas
disoluciones o dispersiones coloidales. Las disoluciones coloidales son mezclas en las
que las particulas no sedimentan, y aparentemente se comportan como disoluciones, sin
embargo, hay algunas propiedades que caracterizan a las disoluciones coloidales:

= EFECTO TYNDALL. Cuando se hace pasar un haz de luz por una disolucion
verdadera, la atraviesa sin mas, mientras que una dispersion coloidal dispersa
la luz haciéndose visible en la oscuridad.



Disolucién verdadera Disolucion coloidal

El efecto es el mismo que cuando un rayo de luz atraviesa una habitacion en la
que hay polvo.

= MOVIMIENTO BROWNIANO. Observando el movimiento de las particulas
coloidales, se observan movimientos erraticos e irregulares. La explicacion de este
movimiento viene de la teorfa cinética y se debe al choque de las moléculas del liquido
sobre las del coloide.




CINETICA Y EQUILIBRIO QUIMICOS



1. VELOCIDAD DE REACCION

Cuando ocurre una reaccion quimica, inicialmente sélo tendremos los reactivos,
pero conforme pasa el tiempo, las cantidades de productos van aumentando. Este pro-
ceso puede ocurrir de forma casi inmediata (como la explosion de la dinamita) o muy
lentamente (como la oxidacidon de un clavo de hierro).

La rapidez de la reaccidon dependera de la velocidad con la que varian las canti-
dades de reactivos y productos. Cuando hablamos de cantidades, nos referimos a las
concentraciones (producto presente en un volumen determinado). La concentracion de
un compuesto A se representa como [A].

< Definimos la VELOCIDAD DE FORMACION o desaparicion de los productos o
los reactivos como la variacion de las concentraciones de las sustancias de la
reaccion en un intervalo de tiempo determinado.

Asi, si tenemos la reaccidon de formacion del acido clorhidrico:
CL (g)+H, (g) > 2HC],

se pueden medir las concentraciones de cada sustancia en dos instantes cualesquiera, y
podriamos calcular la velocidad de formacion del HCI entre esos dos instantes como:

_[Hc1] -[HCl], A[HCI]
Her t—t, At

Si medimos las concentraciones de cloro e hidrogeno, podemos calcular las co-
rrespondientes velocidades de desaparicidon (se toma el signo negativo, para que la



velocidad sea siempre positiva, porque el cloro y el hidrogeno estan desapareciendo en
la reaccidn y la concentracion final es menor que la inicial) de estos reactivos:

[Clz ]( _[Clz ]lo __ A[Clz]
t—t, At
__[Hz]t _[H2]lﬂ __A[Hz]

t—t, At

cl,

Vi,

Como cuando desaparece un mol de moléculas de cloro se forman dos moles de
HCl la velocidad de formacion del HCI sera el doble de la de descomposicion del Cl,
yel H;:

VHCl

=2v,, =2v,,

<= Para que no haya confusiones respecto a la velocidad que estamos conside-
rando en una reaccidon determinada, se 1lama velocidad de reaccion a la velocidad de
variacion de cada sustancia dividida por su coeficiente estequiométrico en la ecuacion
de la reaccion:

aA+bB— cC+dD,

la velocidad de reaccidn viene dada por:

__1A[A]_ 1A[B]_1A[C]_1A[D]

" a At b At ¢ At d At

La velocidad de una reaccion se mide en moles por litro y segundo (mol-L-s™).

Igual que ocurre con la velocidad en fisica, esta velocidad de reaccidon que hemos
calculado serfa la velocidad media entre los dos instantes considerados. Si tomamos
los intervalos cada vez mas pequehos (recuerda que matematicamente esto es tomar
el limite cuando t tiende a t,), podremos calcular la velocidad de la reaccion en un
instante cualquiera.

v=1lim M = M
=1 At dt

Si representamos la concentracion de un producto o reactivo, la velocidad media

es la pendiente de la recta que une los puntos de las concentraciones en los momentos



considerados, mientras que la velocidad instantdnea es la pendiente de la recta tangente

a la gréfica de concentraciones en el punto que corresponde al instante en el que se
calcula (mira el dibujo inferior):

Conc.

Vi, (entrety tg) =tg a

V(en tg) = tg o

to t Tiempo

# Ejemplo:

& En la reaccion quimica siguiente:
2A + B — A,B,
la concentracion de la sustancia A se ha medido en el tiempo, obteniéndose la
siguiente expresion:

t

[A](t) =0,1-¢ % moles-L:
¢ Cudl es la velocidad de la reaccion entre los instantes t =0yt =5 s? ;Cudl
es la velocidad instantdnea ent = 3 s?

Las concentracionesent =0y t =5 son:
0

[A](0)=0,1-¢ ** =0,1-1=0,1 moles-L"

2
[A](5)=0,1-e * =0,1:0,905 = 0,0905 moles-L"'




Aplicando la expresion de la velocidad media:

_ 1A[A]_ 10,0905-0,1_ 10,0905-0,1_ 1

" 2 At 2 5-0 2 5-0 2
0,0095

=9,5-10* mol-L" -s™"

La velocidad en el instante t = 3 s se calcula obteniendo la derivada de la expre-
sion que da la concentracion en funcion del tiempo:

M =-0,1-e 5 . —0,002-¢ 5
dt 50
que en el instante considerado vale:
1d|A =
v(3)= _E% =(-0,001-e °)=0,001-¢** =0,001-0,942 =

=9,4-10*mol-L"" -s™

2. ORDEN DE UNA REACCION QUIMICA.
MOLECULARIDAD

Cuando tenemos una reaccion quimica en la que los reactivos estan en la misma
fase, la reaccion correspondiente se llama homogénea, y se puede comprobar que la
velocidad de la reaccidn se puede expresar como funcidon de las concentraciones de
reactivos, en la forma:

aA +bB + ... + cC — Productos

v=k-[A]" -[B]"..[C]*

k se llama constante de velocidad y depende solamente de la temperatura.

La causa de esto es que de la velocidad de la reaccion depende de la frecuencia y
efectividad de los choques entre las moléculas de los reactivos (como luego explica-
remos mas despacio al ver la teorfa de colisiones), y éstos dependen de las concentra-
ciones (a mayor concentracion de reactivos, mas choques).

El exponente al que se eleva cada concentracion recibe el nombre de orden de la
reaccion respecto al reactivo correspondiente.



A la suma de todos los exponentes n, + n; + ... + 1, se le llama orden de la reac-
cion u orden total.
El valor de dichos exponentes se debe determinar de forma experimental.

= Se llama MOLECULARIDAD al niimero de moléculas o atomos de los reactivos
que deben chocar entre si para que se lleve a cabo una reaccion determinada.

Esta definicion supone que la reaccion ocurre en un solo paso. La mayoria de las
reacciones son mas complejas y tienen lugar en varios pasos intermedios, cada uno de
los cuales tendra su propia molecularidad.

El orden esta relacionado con la molecularidad para las reacciones sencillas. Por
desgracia, ya hemos dicho que la mayor parte de las reacciones transcurren a través
de varios pasos intermedios, de forma que no podemos conocer cuél es el orden mas
que de forma experimental.

En las reacciones que nosotros vamos a estudiar, salvo indicacidn de lo contrario,
usaremos los coeficientes estequiométricos como exponentes de las concentraciones
en la ecuacion de la velocidad.

aA+bB —cC+dD

v=ic-[A] [B]

3. TEORIA DE COLISIONES

Esta teorfa explica lo que ocurre en las reacciones quimicas, suponiendo que éstas
se producen por el choque de los d&tomos o las moléculas entre si.

TN e ey

Estos choques deben cumplir determinadas condiciones para que desencadenen una
reaccion efectiva, y las moléculas o 4tomos no se limiten a rebotar tras el choque.
Hay dos factores principales que afectan a la validez o no del choque:



ORIENTACION MOLECULAR

Las moléculas que chocan entre si deben estar adecuadamente orientadas entre si
para facilitar la reaccion, (compara el dibujo inferior con el dibujo que aparece en la
pagina anterior). Si las moléculas no chocan con una orientacion determinada, es mas
probable que reboten que reaccionen.

TN % %

©

ENERGIA DE LAS MOLECULAS

Aunque las moléculas choquen en la direccion adecuada, deben tener velocidad
(energfa cinética) suficiente para conseguir romper los enlaces existentes.

Cuando chocan varias moléculas, antes de la rotura de los enlaces inicialmente
existentes, se forma una especie de estado intermedio (en el que todas las moléculas
estan «unidas» entre si). Este estado recibe el nombre de estado de transicion o complejo
activado. A partir de este complejo activado, algunos enlaces se rompen y otros quedan
formados, de forma que las nuevas moléculas de los productos se separan.

Para formar el complejo activado es necesaria una cierta energia, llamada energia
de activacion, parte de la cual se liberara al separarse en las moléculas de los productos
de la reaccion.

E % Complejo activado

Energia de
activacion

Energia de
la reaccion

cO 09

Avance reacciéon



El balance energético de la reaccidon depende de la diferencia de energia entre el
estado inicial y el final. En cada una de los graficos (el de abajo y el de la pagina an-
terior) puedes ver un caso distinto, en primer lugar un proceso exotérmico (desprende
energia), y en el segundo uno endotérmico (absorbe energia).

E

C)Q Complejo activado

Energia de
activacion

Energia de
la reaccion

Avance reaccion

4. FACTORES QUE AFECTAN A LA VELOCIDAD.
CATALIZADORES

Hemos visto la explicacion, segiin la teorfa de colisiones, de lo que ocurre durante
una reaccion quimica. Si ésta depende de los choques entre las moléculas, los factores
que faciliten dichos choques aumentaran la velocidad de la reaccion.

FACILIDAD DE CONTACTO ENTRE LOS REACTIVOS

Cuanto mayor sea el contacto entre los reactivos, mayor sera la facilidad de
reaccion. Por ello, las reacciones son mas rapidas si los reactivos estan pulverizados
y mezclados entre si lo maximo posible, y por lo mismo las reacciones entre gases y
liquidos, o con los reactivos disueltos suelen ser relativamente mas rapidas que las que
ocurren entre solidos.



CONCENTRACIONES DE LOS REACTIVOS

Cuanto mayor sea la concentracion de los reactivos, mayor es el niimero de molé-
culas presentes en un volumen determinado, y por tanto, el nimero de choques entre
ellas.

TEMPERATURA

La energia cinética de las moléculas depende principalmente de la temperatura,
con lo que un aumento de ésta, causa que aumente el nimero de choques (al tener mas
velocidad, las moléculas recorren mas distancia y pueden chocar mas veces) y que el
ntmero de choques efectivos (los que son capaces de romper los enlaces existentes y
formar el complejo activado) sea mayor.

Hay una expresion que relaciona la constante de velocidad k de una reaccion y la
temperatura, que recibe el nombre de ecuacion de Arrhenius:

_Ea
k=C-e *T,

donde C es una constante de la reaccion, y E, es la energfa de activacion de la misma
en J/mol, y R es la constante de la ecuacion de los gases ideales, y T la temperatura
absoluta.

# Ejemplo:

& Compara las velocidades de una reaccion quimica con energia de activacion de
170 kJ/mol cuando tienen lugar a 100 °C y a 150 °C. Dato: R = 8,31 J/mol - K

Utilizando la ecuacion de Arrhenius (recuerda que tenemos que usar la tempe-
ratura absoluta), tendremos:

__Ea 17010°

Koo =Cre M | ke 99210

Ea Ky, -0 752107

=C.e k37 e_8.31~373

=652,6,

k

373




La relacion entre las velocidades es:

Vi _ Koy _ 653
V373 373
CATALIZADORES

Otro medio que facilita las reacciones quimicas es el uso de catalizadores.

= Un CATALIZADOR es una sustancia que sin formar parte de una reaccion, facilita

la misma.

La explicacion es que la sustancia catalizadora reacciona formando el complejo
activado con una energia de activacion menor que la necesaria en el caso de que el
catalizador no estuviera presente.

El proceso de catalisis se 1lama homogéneo cuando el catalizador y los reactivos se
encuentran en la misma fase. Si las fases son diferentes, la catélisis se llama heterogénea.

E

Sin catalizador

Con catalizador

Avance reaccion
Segtin el catalizador que se utilice, los mismos reactivos pueden dar lugar a dife-
rentes productos, porque entre las diferentes reacciones posibles con esos reactivos,
cada catalizador favorezca mas una reaccion diferente.



Catalizador 1

Catalizador 2 Productos reaccion 1

Productos reaccién 2

Avance reaccion

5. EQUILIBRIO QUIMICO

Vimos en el tema «Materia y transformaciones quimicas» que las reacciones qui-
micas se pueden clasificar en dos tipos:

= Irreversibles. Aquellas en las que los reactivos se consumen completamente.

= Reversibles. Son las que tienen lugar hasta un momento determinado, sin
consumo de todos los reactivos presentes, por que se da también la reaccion inversa.
Estas reacciones se representan con una doble flecha:

I+H, < 2HI

<

]

[}

e [HI

5

g

Q

]
[12]
[He]

Tiempo



Las reacciones reversibles se producen hasta que se alcanza un punto de equilibrio.
En este punto, las concentraciones de reactivos y productos permanecen constantes
en el tiempo.
Lo que ocurre en realidad es que las reacciones reversibles transcurren en dos sen-
tidos, es decir, hay una reaccion directa y una reaccidn inversa que ocurren a la vez.
I, +H, —» 2HI
2HI—- 1, +H,

Cada una de las reacciones tiene su velocidad de reaccion:
Vg = kd '[Iz ][Hz]

v, =k '[HI]2
En el equilibrio, las velocidades de las reacciones directas e inversas son iguales:
k [HI]
= k. -[HIV =k -[1 H K =—e—| L1
vkl =L IR = Re=y [IZMHJL

La constante K. recibe el nombre de constante de equilibrio. Como k, y k; de-
penden solo de la temperatura, lo mismo ocurre con K.

c

g

Q

©
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Para una reaccidn cualquiera:
aA+bB < cC+dD,

la constante de equilibrio se escribira como:
_[[cI Dy

" AT [B] ),



< En la constante se dividen productos entre reactivos.

La constante de equilibrio K. nos indica el grado de avance de la reaccion quimica.
Si es muy grande, es porque la parte de arriba del cociente es mucho mayor que la de
abajo, que es lo mismo que decir que la cantidad de productos es mucho mayor que la
de reactivos, por lo que la reaccidon agota practicamente éstos. A la inversa, si el valor
es muy pequefo, el punto de equilibrio se alcanza de forma que apenas se forman
productos y las concentraciones de reactivos son mucho mayores.

En cualquier momento, podemos medir las concentraciones de cada sustancia,

[C]' [D]

(AT [B] . Esta expresion recibe el nombre de

cociente de la reaccion, y se representa por la letra Q. Es decir:
oD
[T [B]

Comparando el valor del cociente de reaccidon con el de la constante de equilibrio
podemos saber hacia donde evolucionara la reaccion. Pueden ocurrir los siguientes
casos:

= Q> K. Q es mayor porque las concentraciones de C y D (productos) es mayor

que las correspondientes al equilibrio, luego para llegar a éste, tendran que
desaparecer productos. Esto quiere decir que la reaccion debe moverse hacia
la izquierda (hacia los reactivos).

= Q < K. Siguiendo un razonamiento opuesto al anterior, la reaccion ocurrird

hacia los productos (hacia la derecha).

= Q = K. En este caso estamos en el equilibrio, y la reaccion no evoluciona en

ninguno de los sentidos.

y calcular el valor de la expresion

# Ejemplo:

& Calcula la constante de equilibrio para la reaccion:

2NO, — 2NO + 0O,




sabiendo que a 327 °C, en el equilibrio, las concentraciones son:

[NO, ], =0,0146 [NO], A =0,00382 [O,], =0,00191

el

Usando la ecuacién que hemos deducido antes para nuestra reaccion:

[NoT [0, ], ~0,003827 -0,00191 _ 2,79-10°*
[NO,].  0.0146°  213-10°

2
eq

C

=1,31-10"* moles-L"

6. EQUILIBRIO EN REACCIONES GASEOSAS

Los gases se rigen por la ley de los gases ideales seguin vimos en el tema «Materia
y transformaciones quimicas»:

n

P-V=n'R'T——-=

V R'T
Si en una reaccion intervienen gases, se cumplird que la concentracién de los

mismos viene dada por la ecuacién anterior:

[x]=2x o P
vV R:T
Aplicando a la ecuacion de la constante de equilibrio esta expresion, tenemos:
aA +bB <> cC+dD

P

(R
¢ (el pl) R ®D? | _(P-R) RD
BN RO B B R RO
(RT)" (RT)" }
.. [PS-PS . o
La expresmnk Db J = recibe el nombre de constante de equilibrio para las
A B

eq
presiones parciales, y se representa por K. Asi, la relacién entre esta constante y la
constante de equilibrio de las concentraciones es:

KC — KP '(RT)a+b7(c+d)




El incremento del nimero de moles de sustancias en la reaccion sera:

An = Nppop — 1

=c+d-(a+b),

REACT

con lo que podemos escribir:
K. =K, RT)* =K, =K. RD)™

La constante de equilibrio en funcion de las presiones parciales depende Gnica-

P -P¢
K, =l 5o
P, -P,

eq

mente de la temperatura:

# Ejemplos:

& A partir del resultado del ejercicio anterior, calcula el valor de la constante de
equilibrio K, para la siguiente reaccion:
2NO,(g) <> 2NO(g) + O4(g)
Hemos obtenido antes que K. = 1,31- 10" moles- L™, y sabemos la relacion entre
las dos expresiones de las constantes de equilibrio para una reaccion entre gases
que es:

K, =K_ - (RT)™,

y como el niimero de moles de gas es 2 inicialmente y 3 (=2+1) al final, el in-
cremento sera:

An=3-2=1

La temperatura es:
327 + 273 =600 K
Entonces:

K, =1,31-10"-(0,082-600)' =6,45-10"° atm




&5 Sabiendo que la constante K, para la reaccion:

2NO(g) + Cl,(g) <> 2NOClI(g) vale K, = 1,681 atm™, y que en el equilibrio
conocemos las siguientes presiones parciales: P,, = 0,65 atm. P, = 0,40 atm.
¢ Cudnto valdrd la presion parcial del cloro? ;Cudl serd la presion total?

La ecuacion que nos da la constante de equilibrio es:

P: 1 P 1 04
. :{P P J ~Pe =K, R, TLes1 0,65 A
il NO a P NO 2 2

2

La presion total sera la suma de las presiones parciales de todos los gases pre-
sentes.

Py =P, +P, +Pyy, =0,23+0,65+0,40 =1,28 atm

7. PRINCIPIO DE LE CHATELIER

Cuando tenemos una reaccion quimica en equilibrio, podemos perturbarla de algu-
na manera. El principio de Le Chatelier nos servira para predecir como evolucionara
la reaccidn para encontrar un nuevo punto de equilibrio.

< El principio de LE CHATELIER afirma que cuando se somete una reaccion en
equilibrio a una perturbacion, el sistema evoluciona de manera que compensa el
efecto de dicha perturbacion.

Veremos que significa esto aplicandolo a varios ejemplos:

ADICION DE UN REACTIVO O PRODUCTO

El ahadir una sustancia hace que la reaccion se mueva en el sentido en que dismi-
nuye la concentracion de dicha sustancia. Es decir, si ahadimos un reactivo, el punto de
equilibrio se desplaza hacia la derecha de la reaccion (menos reactivos) y si ahadimos



un producto, el nuevo equilibrio estard mas a la izquierda (menos productos).

Otra forma de analizarlo es en funcion del cociente de la reaccion. Si ahadimos un
reactivo, la parte de abajo del cociente crece, y Q serd mas pequefio que en el equili-
brio. Y ya vimos que si Q < K, la reaccion debe evolucionar hacia los productos. A la
inversa, ahadir un producto significa que Q crecera y se hara mayor que la constante
de equilibrio, por lo que la reaccion evolucionara hacia los reactivos.

ELIMINACION DE UNA SUSTANCIA

El efecto es el contrario al caso anterior. La retirada de una cantidad de reactivo
provoca un desplazamiento del equilibrio hacia los reactivos. Si retiramos una cantidad
de algin producto, la reaccidon avanzara hacia la derecha.

(Puedes hacer el razonamiento utilizando el cociente de reaccion Q como hemos

hecho en el punto anterior?

CAMBIOS DE LA TEMPERATURA

Si aumenta la temperatura, la reaccion debe hacer lo posible porque ésta disminu-
ya. Si la reaccion es exotérmica se desplazara hacia la izquierda (para generar menos

calor), y a la inversa.

CAMBIOS DE LA PRESION

Si la presion aumenta en una reaccion con gases, el desplazamiento sera en el sen-
tido en el que el nimero de moles gaseosos sea lo menor posible (para que la presion
sea la menor posible). Una disminucion de la presion hace que el equilibrio se desplace

hacia el sentido que aumente el nimero de moles de gases.



CAMBIOS DEL VOLUMEN

Una disminucion del volumen equivale a un aumento de la presion (cuanto menor
sea el espacio que ocupa el gas mayor sera la fuerza que este hace sobre las paredes, y
por tanto la presion), con lo cual la evolucion es la que hemos visto en el punto anterior.

# Ejemplos:

& Si tenemos 21 g de nitrogeno, 4,85 g de hidrogeno y 4,13 g de amoniaco en
un matraz de 1,5 L. ;Se encuentra en equilibrio? ;Hacia donde se desplaza la
reaccion? El valor de K. es 0,278

N, (g)+3H,(g) <> 2NH;,(g)

Calculando las concentraciones de cada sustancia:

0,75

n, =2=0,75m01es—>[N2]——=0,5m01/L
* 28 1,5
n, =285 _2 43motes > [H,]= 2% = 1,62 mol/L
H, T o SR
n, =ﬁ=0,24moles—)[NH3]=%=0,16m01/L
17 1,5

El valor del cociente de reaccion Q es:

2 2
__[NH ] o6 0,012

3 3
[Nz][Hz] 0,5-1,6
Como Q < K, la reaccion no se encuentra en el equilibrio y se desplazara de
forma que Q aumente, esto quiere decir que evoluciona de manera que se forme
mas amoniaco, o lo que es lo mismo hacia la derecha.

& ;| Qué ocurrird en la siguiente reaccion si la temperatura aumenta desde 100 °C
a 169 °C? ;Y si aumentamos la presion?

N,0,(g) <>2NO,(g) AH=57kJ




Como la reaccidn es endotérmica (absorbe energia), el sistema reacciona al in-
cremento de temperatura intentando disminuir ésta, favoreciendo la absorcion
del exceso de energia. En resumen, la reaccion endotérmica se favorece y, por
tanto, aumenta la cantidad de NO, en el equilibrio.

Para el cambio en la presion, el sistema intentara reducirla, y lo hara evolucio-
nando en la direccion en la que el nimero de moles totales disminuye, es decir,
hacia la izquierda.

8. EQUILIBRIOS HETEROGENEOS

Cuando en una reaccion intervienen solidos o liquidos puros (no en disolucion),
tendremos que la concentracion sera:

m

X

[X]:&:MR(X)zﬂ_ 1 [

\% \% V M, (x) MRx(x)’

donde p es la densidad y M, la masa molecular de la sustancia.

Este valor es constante para una sustancia determinada, lo que lleva a que se incluya
en la correspondiente constante de equilibrio. As{, en la expresion de la constante de
equilibrio tmicamente apareceran las concentraciones de las sustancias en disolucion
y los gases.

# Ejemplo:

&5 Dada la reaccion:
CH/(g) <> C(s) + 2H,(g)

sabiendo que en el equilibrio a 1.000 °C las presiones parciales del metano
y el hidrogeno son: P, = 2,98 atm P, = 3,36 atm, calcular la constante de
equilibrio K. de dos formas diferentes.




PRIMERA FORMA

Calculamos directamente el valor de la constante de equilibrio en funcion de las
presiones parciales, considerando solo los gases presentes en la reaccion:

P’ 2
K,=|—| = held =3,79 atm,
2,98
eq

CH,

y a continuacion, sabiendo que el incremento en el niimero de moles gaseosos
es 2-1 = 1, obtenemos la otra constante:
3,79

K. =K, - (RT)' =—————=0,036 moles/L
0,082-1.273

SEGUNDA FORMA

Calculamos las concentraciones de cada elemento gaseoso o en disolucidn.
Como estamos considerando gases y conocemos la presion de los mismos, usando
la ecuacion de los gases ideales, podemos calcular las concentraciones:

P

PV =nRT - ]=% T

con nuestros datos:

[H,]= ) it
0,082-1.273
[CH,]=—22%  _0,029 molesiL,
0,082-1.273

y la constante de equilibrio vale:

. - [H.1, _0.032°
¢ [cH,]. 0,029

eq

=0,035 moles-L"'




9. PRODUCTO DE SOLUBILIDAD

Ya estudiamos en su momento los procesos de disolucion. Ahora vamos a estudiar-
los desde el punto de vista del equilibrio de la correspondiente reaccion:

A B, (s) <> aA" (aq)+bB" (aq)

La constante de equilibrio de este proceso reversible sera (recuerda que las con-
centraciones de los solidos son valores constantes):

Ko=([a T[T,

La expresion anterior recibe el nombre de producto de solubilidad. La cons-
tante K, depende de la temperatura. Cuando el producto [A™]*[B™]" es mayor que
K, la disolucidn esta sobresaturada, y se producira la precipitacion. Si es igual,
estamos en el punto de saturacion, y si es menor, se puede ahadir mas soluto a la
disolucion.

En el tema «Disoluciones quimicas» definimos la solubilidad como la cantidad
maxima de soluto que se puede disolver sin que se produzca la saturacion de la diso-
lucion. Si medimos la solubilidad en moles/L, y consideramos las cantidades iniciales
y finales del proceso de disolucion.

A B, (s) <> aA"" (aq)+bB" (aq)

INICIAL C, 0 0
EQUILIBRIO Cy—s a-s b-s

El producto de solubilidad vale:
o[ T[5 T), =(a (57 =5
eq

Podemos despejar la solubilidad, para calcularla a partir de K:

S = a+h KS
\’ aabb




# Ejemplo:

&5 Sabemos que K, = 4,8 - 107 para la disolucion del CaCO, segiin el proceso:
CaCO, < Ca’™ + CO%

¢ Podremos disolver completamente (sin que se produzca una precipitacion) 1 g
de CaCO; en 10 L de disolvente?

Como sabemos el producto de solubilidad y la reaccidon, podemos calcular la
solubilidad del CaCO, aplicando la ecuacion anterior:

. -9
s= a+1b/ Ia(;b = lﬂ 4, 8111110 =3/4,8-10"° =6,93-10"° moles/L
a

En 10 litros de disolvente podemos poner 6’93 - 107 - 10 = 6’93 - 10 moles
Esto corresponde a una masa de:

o, =—S0 L m_6,93.107-100 > m,., =0,069 g
5 M, (CaCoO,) o e
Hay un exceso de CaCO, que precipitara concretamente:

1-0,069 = 0,931 g CaCO,




REACCIONES ACIDO-BASE



1. ACIDOS Y BASES

= AcCIDOS: Al disolver algunas sustancias en agua, las disoluciones presentan
unas caracteristicas especiales:
= Atacan a algunos metales, desprendiendo hidrogeno y disuelven materiales
como el marmol.
= Tienen un sabor acido.

Dichas sustancias reciben el nombre de acidos.

< BASES: Existen otras sustancias, que al ser disueltas tienen otras caracteris-
ticas:

= Contrarrestan a las sustancias acidas obteniendo compuestos salinos.

= Tienen un sabor amargo.

Estas otras sustancias reciben el nombre de bases o alcalis.

Una primera explicacion de la naturaleza de 4cidos y bases la dio a finales del si-
glo X1X Arrhenius, seglin la que:

= Los acidos son sustancias que contienen hidrogeno y que en disoluciones acuo-
sas son capaces de disociarse en H".

HCl(aq) — Cl (aq)+ H" (aq)

= Las bases son sustancias que contienen al grupo OH, de forma que en disolucion
acuosa son capaces de disociarse dando iones OH.

NaOH(aq) — Na" (aq)+ OH" (aq)



Los iones H* en disolucién acuosa tienden a combinarse con las moléculas de agua,
convirtiéndose en iones H,O", que reciben el nombre de iones hidronio.

# Ejemplo:

&5 Seguin la teoria de Arrhenius, ;las siguientes sustancias son dcidos o bases?:

HI, NaOH, H,SO,, Ca(OH),

Las reacciones que tendran lugar al disolver las sustancias en agua, son las si-
guientes:

HI—->T +H"

NaOH — Na® + OH™
H,SO, —» HSO, +H"
Ca(OH), » Ca> +20H"

Segiin Arrhenius, el HI y el H,SO, son 4cidos pues ceden un io6n H*. Por su parte,
el NaOH y el Ca(OH), son bases pues se disocian cediendo iones OH .

2. TEORIA DE BRONSTED Y LOWRY

El amoniaco NH, es una sustancia que se comporta como una base, a pesar de que
no tiene el grupo OH", necesario segn la definicion de Arrhenius.

En 1923 dos quimicos, Bronsted y Lowry enunciaron, cada uno por su lado, una
teorfa alternativa sobre la naturaleza de los 4cidos y las bases:

= Son acidos las sustancias que son capaces de ceder un protdn (i6n H”).
= Son bases las sustancias que tienen la capacidad de aceptar un proton.

Segiin esta definicion, puede explicarse el caracter basico del amoniaco mediante
la reaccion:

NH, (aq)+ H,O <> NH; (aq) + OH  (aq)

La teorfa de Bronsted y Lowry amplia, incluyéndola, a la de Arrhenius.



Hemos escrito la ecuacion anterior como una reaccion reversible. Si consideramos la
reaccion inversa, se puede ver como el NH, actlia como un 4cido pues puede ceder un proton.

NH' (aq)+H,0 «> NH, (aq) + H!O

En general, si un compuesto es un 4cido o una base, el compuesto idnico que se
obtiene de la disolucion acuosa del mismo serd una base o un acido. Estos pares reciben
el nombre de pares conjugados acido-base.

Son ejemplos de pares dcido-base los siguientes:

NH, /NH?, HCI/CI" y OH /H,0"

Si un acido es muy fuerte (esto es, tiene mucha tendencia a ceder un proton), su
base conjugada sera débil, ya que el equilibrio de la reaccion de disociacidon estard muy
desplazado hacia la derecha:

HCl+H,0 &> Cl" +H,0"

Igual ocurrira si hablamos de una base. En resumen:

< Si un acido o base es fuerte (débil), su base conjugada o acido conjugado sera
débil (fuerte).

# Ejemplo:
&5 Clasifica segiin la teoria de Bronsted-Lowry las siguientes sustancias:
H,0", HCI, SO7, §*
Las dos primeras corresponden a un 4cido pues ceden un proton:
H,O' +H,0—> H,0+H,0"
HC1+H,0— CI' +H,0"

Y las dos Gltimas corresponden a una base pues aceptan un proton, seglin la
reaccion:

SO* +H,0 — HSO; +OH"
$*” +2H,0 - H,S+20H"




3. FUERZA DE UN ACIDO O BASE

Si consideramos una reaccion de disociacidon de un acido:
HCN(aq)+H,0 <> CN"(aq)+H,0" (aq),

podemos considerar su constante de equilibrio:

- [CN"]-[H,0" ]
¢ [HCN]-[H,0]

Al ser el agua el disolvente, y la disolucidn ser diluida, su concentracion per-
manece practicamente constante, como hemos visto antes, y podemos incluirla en la
constante:

[CN"]-[H,0"]

K, =K. -[H,0]= FHON]

La fuerza del 4cido serd mayor cuanto mas grande sea el valor de K, (reaccion mas
desplazada a la derecha), que recibe el nombre de constante de acidez.
Para una base ocurrira algo similar:

NH, (aq) + H,O <> NH; (aq) + OH" (aq),

y la constante de concentracion se convierte en la constante de basicidad absorbiendo

el término del agua:

_ [oH ][N, ]
© [NH3]~[HZO]

—K, =K, -[Hp]:%

K

Como ocurria con la constante de acidez, K, mide la fuerza de una base, pues nos
indica el punto de equilibrio de la reaccion de disociacion.

Como las constantes de equilibrio dependen de la temperatura, las constantes de

basicidad y de acidez dependen de la temperatura. De no indicarse lo contrario, los

valores medidos de K, y K, corresponden a una temperatura de 25 °C.



ACIDO L,
HCIO, muy grande
H,SO, muy grande
HCl muy grande
HI muy grande
HBr muy grande
HNO, muy grande
H,0* 1
H,SO, 1'5-107
HSO; 1'3-107
H,PO, 7'1-107°
HF 3's5-107
CH,COOH 1'8-107°
H,CO, 4'5-107
H,S 9'1-107°
HSO; 5'6-10°
NH; 5'6-107"°
HCN 4'9-107"
HCO; 4'7.107"
HS" 1'1-107"
H,0 1-10™
HCIO, 3'5.107




4. PRODUCTO IONICO DEL AGUA

Si consideramos el agua, sin ninguna sustancia disuelta en ella, las moléculas se
disocian segiin el siguiente proceso:

H,0+H,0 < H,0" +OH"
La constante de equilibrio toma la forma:
g L0 J{oH]
c [Hz O]z

Absorbiendo las concentraciones del agua en la constante queda otro valor cons-
tante que recibe el nombre de producto idnico del agua:

K, =K. [H,0] =[H,0"]-[0H ],

cuyo valor a 25 °Ces: K, = 107"
El agua por si sola no tiene caracter 4cido o basico, por lo que se considera una
sustancia neutra, en la que hay tantos iones H,O* como OH'. ([H,O"] = [OH]).
Entonces,

K, =[H,0" ] [oH ]=10" —[H,0" ] [OH ]=[H,0" ] =10

Lo que quiere decir que en el caso del agua,
[oH ]=[H,0" ]=+10"" =107

Cuando disolvemos en agua un 4cido, el nimero de iones H,O* se incrementa.
Analogamente cuando se disuelve una base, el nimero de iones OH™ se hace mayor
que el existente en el agua pura.

Asi, dependiendo de la proporcidon entre los iones, estaremos en presencia de un
acido o una base:

ACIDO [H,0" |>[OH ]
NEUTRO [H,0"]=[OH ]
BASE [H,0" |<[OH ]



Si consideramos un par de acido y base conjugados, las reacciones correspondientes
sabemos que son:

AH+H,0< A" +H,0°
A" +H,0 < AH+OH"
Si escribimos las constantes de acidez y basicidad correspondientes:
(A ][10]
K== 75—+
[AH]
[AH]-[OH ]

T[]
Multiplicando ambas expresiones:
[A"][H,0"] [AH] [OH ]
[AH] [A]

O sea, entre la constante de acidez de un acido y la de basicidad de su base con-
jugada hay una relacion que es:

K, K, =

=[H,0"]-[OH ]=K,

K, -K,=10"

5. MEDIDA DE LA ACTIVIDAD SEGUN LA ESCALA DE PH

Para medir la cantidad de iones presentes en una determinada disolucion usamos
el llamado pH que viene dado por la formula:

pH == IOglo [Hzo+:|
El pH del agua sera entonces:

pH=—log,, [H,0" |=~log, 107 =~(-7)=7

En el caso de que tengamos disuelto un 4cido, el nimero de iones [HSO+ } sera
mayor que 107 por lo que el pH sera menor. Asf, podemos medir también la fuerza de
un 4cido segin el valor de su pH.



Zumo de limén

4— — Tomate
5— — Café
6*
—Leche
7— —Agua destiladda
—Sangre
84
9—
10—
" — Detergentes
12
13
14

Recuerda que una sustancia es mas acida conforme menor sea su pH.

Aquf puedes ver una tabla de pH en la que aparecen algunas sustancias comu-
nes.

Si nos fijamos ademas en la expresion de la constante del producto idnico del
agua:

[H0"]-[oH ]=10",

podemos sacar logaritmos a ambos lados de la igualdad quedando:

—log([H,0" |-[OH ])=-log[ H,0" |- log[ OH" |=~log10™* =14

Pero por la expresion del pH y el pOH, esto quiere decir que:

pH +pOH = 14,

que sirve para relacionar el pH y el pOH de una disolucion.



# Ejemplos:

&5 Calcula el pH de una disolucion 0,01 M de HCI, sabiendo que se disocia total-
mente en disolucion acuosa.

Si se disocia totalmente, la reaccion que tiene lugar es la de disociacion completa:
HCl+H,0—Cl" +H,0",

y por ser completa, por cada mol de HCI que se disuelva aparecera un mol de
H,O". Por eso;

[H,0" |=[HCI], =0,01 M,
y el pH valdra:
pH=—log [H,0" |= —log 0,01 =—(-2)=2

&5 Sabiendo que para HF, la constante de acidez vale K, = 3,5 - 107, calcula el pH
de una disolucion 0,01 M.

En este caso la reaccion es una reaccion reversible:
HF+H,0«<F +H,0"

que alcanzara el equilibrio, cuya constante viene dada por K,.
Si consideramos las concentraciones presentes inicialmente y en el equilibrio:

[HF] [F] [H,07]
INICIAL 0,01 0 0
EQUILIBRIO 0,01-x X X

la constante del equilibrio sera

Fopiiinl L IS &
[HF] 0,01—-x




De esta ecuacion se puede obtener x despejando de la ecuacion de segundo grado,
pero podriamos probar haciendo una aproximacion, que consiste en suponer que
X es pequeia comparada con 0,01 (luego cuando lo calculemos comprobaremos
si es verdad o no). En ese caso, sera:

3,510 ~— 2%
0,01

9

—x=+/3,5-10%-0,01 =4/3,5-10° =0,0019 M

Con esta aproximacion obtenemos un pH:
pH=-log [H,0" |= —log x =—log 0,0019 =2,72

Si no hubiéramos usado la aproximacion el resultado exacto serfa:
XX

3,510 = ——
0,01—-x

—x*+3,5-10*-x—-3,5-10° =0,

ecuacion de segundo grado cuya solucion es:

B8 +4/3,5-10" +4-3,5-10° _ 0,0034

=0,0017
2

Y el pH exacto sera:
pH=-log [H,0" |= —log x=—1log 0,0017 =2,77
El valor de la aproximacion es muy similar al real, y el pH también.
&5 Para el CH,COOH, la constante de acidez vale K, = 1,8 - 107, calcula el pH de

una disolucion 0,01 M.
Este ejercicio es igual al anterior:

CH,COOH +H,0 <> CH,COO™ +H,0"

[CH,COOH] [CH,COO] [H,07]

INICIAL 0,01 0 0

EQUILIBRIO 0,01-x X X




Y la constante de equilibrio se escribira como:

_ [CH3COO’][H3O*]_>1 G105 o XX
* [CH,COOH] ’ ©0,01-x

En este caso la aproximacion vale:

1,8-10° zg'xl 5 x=+0,01-1,8 107 =+/1,8.107 =4,24-10"*

)

Ahora x nos da un valor que es 25 veces mas pequefio que el 0’01 al que se
supone que va restado, por lo que la aproximacion sera apropiada. (EI valor sin
aproximacion es 4,15 - 107).
El pH de la disolucion vale:

pH=—log [H,0" |= —log x=—1log 4,24-10"* = 3,37

Calcular el pH de una disolucion 0,1 M de NH, (K, = 5,6 - 107 para el NH",).
Este problema se resuelve planteando la ecuacion de la reaccion del amoniaco
en disolucion acuosa como:

NH, +H,0«<>NH," +OH",

y el balance de las concentraciones iniciales y finales (el amoniaco no consigue
disociar completamente al agua) se hace como en los casos anteriores:

[NH;] [NH'] [OH]
INICIAL 0,1 0 0
EQUILIBRIO 0,1-x X X

Y la constante de basicidad, que no es mas que la de equilibrio para esta reaccion,
se escribe:

. - [NH," ][OH ]
Co [




Pero nosotros no tenemos la constante de basicidad, sino la de acidez del acido
conjugado. Hemos visto que entre ellas hay una relacion dada por:
107 107

K, K, =10" >K, = =
o K, 5610

=1,8-10"

Y el resto del problema es idéntico a los anteriores:

:M_ﬂ’g.lod :X—Z:X—2—>x:0,0013
b [NH, | 0,1-x 0,1

K
El pOH de la disolucion vale:
pOH =—log [ OH" |= —log x =—1log 0,0013=2,89

Y ahora sacamos el pH a partir de su relacion con el pOH:
pH=14-pOH=14-2,89=11,11

6. HIDROLISIS

< Cuando se disuelve una sal en agua, los iones que la forman se separan y se
diluyen en el agua. En algunos casos, los iones correspondientes reaccionan con el
agua en la forma en la que lo hace un acido o una base. Este proceso por el cual un
i6n de una sal actiia como acido o base se llama HIDROLISIS.

Los iones que se hidrolizan act@ian como 4cidos o bases como las que hemos
estudiado hasta ahora. La hidrolizacion o no de un i6n depende principalmente de la
fuerza del acido o base conjugada de la que se deriva.

Si la sal procede de:

= Base fuerte y acido fuerte. Los iones no reaccionan, pues son conjugados de

acidos y bases fuertes y, por tanto, son una base y un acido débiles. La disolu-
cion serd neutra.

= Base fuerte y acido débil. Unicamente el i6n derivado del 4cido débil se hidro-

lizara. Dicho 16n actia como una base fuerte, con lo cual la solucidn resultante
sera basica.



= Base débil y acido fuerte. En este caso ocurre lo contrario, y la disolucion
resultante sera acida.

= Base débil y acido débil. Se hidrolizaran los dos iones, de forma que el caracter
acido o basico dependera de la fuerza relativa de dichos iones.

Este proceso explica, por tanto, el hecho de que sustancias que en principio no
deberian tener caracter acido o basico, en disolucion actiian de esta forma.

# Ejemplo:

& ;Qué cardcter (dcido o bdsico) tendrdn las disoluciones de las siguientes sus-
tancias? KCN, NH,NO,, CH,COONH,, CH,COONa.
Para contestar esta pregunta hay que ver de qué acido o base procede cada uno
de los iones, y recordar que solo los que provienen de acidos o bases débiles
reaccionaran (pues son bases y acidos conjugados muy activos). La fuerza se
puede ver en las tablas de las constantes de acidez

KCN = Basico
K* = KOH(fuerte) — No reacciona
CN™~ = HCN(débil) — Se hidroliza
NH,NO, = Acido
NH; = NH, (débil) — Se hidroliza

NO,” = HNO, (fuerte) - No reacciona
NH,CN = Basica

NH! = NH, (débil) — Se hidroliza
CN~ = HCN(débil) — Se hidroliza
CH,COONa =5 Basica

Na® = NaOH(fuerte) — No reacciona
CH,COO™ = CH,COOH(débil) — Se hidroliza




Las razones de los resultados anteriores son claras. La nica duda nos quedaria
en el caso del NH,CN en el que ambas sales derivan de un acido y una base
débil. Dependiendo de la «fuerza relativa» de ambas sustancias, la disolucion
serd de una forma u otra. Para saber la capacidad de hidrolisis, debemos mirar
los valores de las respectivas constantes de acidez y basicidad y compararlas.
En nuestro caso:

10—14

—=2.10"
K, (HCN)

K (NH!)=5,6-10" K,(CN)=

Como la capacidad de reaccionar es mayor para el CN', que actlia como una
base, la disolucion tendra mas iones OH, y, por tanto, seréd bésica.

7. VALORACIONES

Vamos a ver la reaccion quimica que se produce al hacer reaccionar un acido y
una base, por ejemplo:

NaOH + CIH — NaCl+H,0

Si a una disolucion de CIH vamos anadiendo NaOH, inicialmente la disolucion
sera acida, pero conforme vamos afiadiendo la base, vamos neutralizando el acido. En
un momento determinado, cuando todo el acido esté neutralizado, la disolucion sera
neutra. Si seguimos aiadiendo base, la disolucidén comenzara a ser basica.

El proceso mediante el que se calculan las concentraciones que hacen al 4cido y
la base neutralizarse se llama valoracion.

En una valoracion el nimero de iones H* cedido por uno de los compuestos debe
coincidir con el nimero de iones aceptado por el otro. Un mol de un determinado
compuesto cedera o aceptara un determinado niimero de iones.

Cuando hablamos de las disoluciones definimos el concepto de peso equivalente
(recuerdas?

< Considerando acidos y bases, se llama PESO EQUIVALENTE a la cantidad de
sustancia que es necesaria para ceder o aceptar un mol de iones H".




Por ejemplo, para el HCI, cada mol de acido es capaz de ceder un mol de iones,
con lo cual el peso equivalente sera la masa de un mol de HCI, pero la masa de un mol
de cualquier sustancia es su masa molecular. O sea:

Peq(HCI) = masa 1 mol(HCIl) = M, (HCI).
En el caso del NaOH, también tendremos que:
Peq(NaOH) = M, (NaOH).
Sin embargo, para el Ca(OH),, cada mol de compuesto da lugar a dos moles de

iones OH". En este caso, la cantidad de Ca(OH), necesaria para aceptar un mol de H",

sera la mitad de un mol, es decir:
masal mol(Ca(OH),) M, (Ca(OH),)

Peq(Ca(OH),) = .
q(Ca(OH),) > >
En general, se cumplira que para cualquier sustancia:
M, (X
Peq(X)=—"2—= X)
A\

= Cuando tenemos una masa m de una sustancia, se llama NUMERO DE EQUIVA-
LENTES a la masa entre el peso equivalente (igual que el nimero de moles es
la masa entre la masa molecular), y coincide con el nimero de moles de iones
cedidos o aceptados.

Entonces:

m m m
= =———-v=nmoles(X)-v
Peq(X) M, M, )

v

neq(X) =

Se llama normalidad de una disolucion al nimero de equivalentes por litro de
disolucion:

_nfeq nImoles-v

VL) V(L)

-V,

siendo M la molaridad.



# Ejemplo:

& ;Cudl es la normalidad de una disolucion de 147 g de H,SO, en 300 mL de
disolvente?
Cada molécula de acido es capaz de ceder 2 protones, por lo que el peso equi-
valente del acido val (M, = 98):

_98

P, = 5 = 49
Entonces, los 147 g representan un nimero de equivalentes de:
147
=——=3eq,
ST

y esto equivale a una normalidad de:

n
= i=1ON

V(L) 0,3
Otra forma de hacerlo seria calcular la molaridad:
D 147/98 :ﬁz 5 M,
V(L) 0,3 0,3

y usar la expresion que la relaciona con la normalidad:

N=M-v=5-2=10N

Cuando el acido y la base se han neutralizado es porque el nimero de iones cedi-
dos por el acido han sido aceptados por la base. Como ya hemos dicho, el nimero de
equivalentes es el niimero de iones cedidos por una masa determinada de una sustancia.
Entonces:

n.Tiones cedidos = n.T'iones aceptados —

— n.Jequivalentes acido = n. equivalentes base



# Ejemplo:

& ;Qué volumen de H,SO, de concentracion 4 N es necesario para neutralizar una
disolucion con 7,5 g de NaOH?
La cantidad de moles de NaOH es:

(NaOH) = 22 = 0, 1875
40

nmoles

Esto corresponde a un namero de equivalentes de:

n_=n -v=0,1875-1=0,1875 eq

eq moles
Como en la neutralizacion el nimero de equivalentes debe ser igual para el 4cido
y la base:
n (acido)=n_ (base) > N-V(I)=n_ (base) -

n (base) 0,1875

- V()= N

=0,047 litros

En ocasiones ocurre que la sal resultante de la neutralizacion del 4cido y la base
puede hidrolizarse, de forma que la disolucion resultante tendréa caracter 4cido o basico.
El pH de la disolucion resultante, en la que el acido y la base se han neutralizado, se
llama punto de equivalencia.

8. MEDIDA EXPERIMENTAL DE ACIDOS Y BASES

Para medir el pH de una disolucion determinada de un elemento se suelen usar
sustancias que cambian de color para unos determinados valores de pH. Esas sustancias
reciben el nombre de indicadores, y se pueden usar en un rango determinado (en el
cual ocurre y se aprecia el cambio de color).

Los indicadores no son més que pares acidos-base conjugados que tienen diferente
color. La reaccidn que tiene lugar para esos acidos es la conocida de disociacion:

HX+H,0¢> X +H,0



Supongamos que el color del 4cido HX es el rojo, y el de la base asociada X es
amarillo.
La constante de acidez del proceso es:

X Imo] ko _[x]
: [HX] [H,0"] [HX]

Cuando la concentracion de H,O" es mayor que K, hay mas acido que iones basi-
cos, y la disolucion tiene color rojo. Cuando la concentracion de i6n hidronio es menor
que la constante de acidez, el indicador pasaré a color amarillo.

En el momento en que las concentraciones del acido y la base son iguales:

K. =1-[H,0" |=K,,

(107}

pH=—log[H3O+ ]:—logKa

y el pH valdra:

Dependiendo del pH que queramos medir, deberemos usar un indicador u otro.
Para que el 4cido o la base usados como indicadores no perturben demasiado la con-
centracion de iones provocada por el acido o la base que queremos medir, deben ser
acidos o bases lo mas débiles posible.



REACCIONES OXIDACION-REDUCCION



1. REACCIONES OXIDACION-REDUCCION

= Se llama REACCION DE OXIDACION-REDUCCION a una reaccion quimica en la
que se intercambian electrones. En cualquiera de estas reacciones un elemento
pierde electrones (se oxida) y otro los gana (se reduce).

Puedes recordar una frase que te servira de ayuda para evitar confusiones: «FEl
que se reduce gana».

= El elemento que se reduce oxida al otro, por lo que recibe el nombre de oxidante.

= A la inversa el elemento que se oxida se llama reductor pues reduce al otro.

# Ejemplo:

& Cuando un dtomo de un elemento metdlico se ioniza, ;se oxida o se reduce? ;Y
si se trata de un no metal?
Cuando un metal se ioniza, lo hace segiin la siguiente reaccion:

M->M+e

Como el elemento cede electrones (los pierde), el metal se oxida.
Para un no metal, la reaccion de ionizacion ocurre cuando el atomo neutro captura
un electron, es decir, la reaccion es:

X+e - X
Como en este proceso, el &tomo captura un electron, estamos hablando de una
reduccion.




2. NUMERO DE OXIDACION

= Se llama NUMERO DE OXIDACION a la carga que tendrfa un atomo si los electrones
de los enlaces en los que participa se asignaran al atomo mas electronegativo. El
niimero de oxidacidn se escribe arriba del elemento correspondiente.

Seglin la definicion, el nimero de oxidacidon de cualquier 4&tomo o molécula aislado
es cero. 0 o o
Cu, O,, Lj, ...
Los iones tienen como niimero de oxidacion la carga del ion:
+1 +2 -1
Cu*, Mg™, CI, ...

Los no metales del grupo I (Li, Na, K, ...) y los del grupo II (Be, Mg, Ca, ...) son
muy poco electronegativos, con lo que se combinaran con nimeros de oxidacion +1
y +2 respectivamente (quedan con un exceso de carga de uno o dos, pues los electrones
del enlace se lo asignaremos al otro elemento).

El fluor al ser el méas electronegativo tiene siempre el valor —1.

El oxigeno tiene siempre el numero de oxidacion —2, excepto al combinarse como
peroxido cuando tiene nimero —1.

El hidrogeno tiene siempre niimero de oxidacion +1, excepto en las combinaciones
con los metales, en los que tiene el nimero —1.

Por Gltimo, la suma de los nimeros de oxidacidon de los dtomos que forman un
compuesto debe ser igual a la carga total del compuesto (cero si es neutro y la carga si es
un i6n). Esta Gltima regla permite calcular los nimeros de oxidacion de otros elementos.

En la reaccion:

2Mg+0, — 2MgO

el magnesio y el oxigeno tiene nimero de oxidacion cero, mientras que aplicando las
reglas, el oxigeno tendra nimero —2. Por tanto, el magnesio tendra nimero de oxida-
cion +2, pues el Oxido tiene carga neutra.

+2 -2

0 0
2Mg+0, - 2MgO
Comparando cada uno de los elementos, vemos que uno de ellos ha aumentado su
nimero de oxidacion, mientras que el otro lo ha disminuido.



El elemento que ha incrementado su nimero de oxidacidn, el magnesio, tiene
menos electrones que inicialmente y, por tanto, se ha oxidado. A la inversa, el oxigeno
se ha reducido:

Podemos considerar entonces la reaccidon como combinacion de dos semireaccio-
nes, una de oxidacidn y otra de reduccion:

= Oxidacion: Mg — Mg +2¢”

= Reduccion: 0, +4e” = 20*

= Se llama PESO EQUIVALENTE de un elemento en una reaccion redox a la cantidad
de sustancia que cede o absorbe un mol de electrones.

Como ocurria en el caso de las reacciones 4cido-base, el peso equivalente se
calcularé dividiendo la cantidad de materia que corresponde a un mol de la sustancia
entre el nimero de electrones con los que reacciona, es decir, la masa molecular entre

el niimero de electrones que cede o acepta:
M, (X
Peq(x) = M)
v

y la relacion entre el nimero de equivalentes y el nimero de moles tiene la misma
expresion:

m m m
neq(X)=———= =——-v=nmoles(X) v
100= 5050 " My "M (X)

v

y corresponde al nimero de moles de electrones cedidos o aceptados.

Por otro lado, como los electrones que cede el elemento que se oxida coinciden con
el nimero de electrones que acepta el elemento que se reduce, en cualquier reaccion
redox en equilibrio, el nimero de equivalentes debe coincidir.

neq (oxidante) = neq (reductor)

Si los elementos se han utilizado en disolucion, en el equilibrio podemos saber qué
cantidades de cada uno hacen falta (este proceso se llama valoracion de una reaccion
redox). Recordando la expresion de la normalidad como medida de las disoluciones:

red

N:n;\c]q_)Nox.Vox :Nred.V



# Ejemplo:

&5 Calcula los niimeros de oxidacion de todos los elementos incluidos en los si-
guientes compuestos:
PbO,, K,Cro,, CaCr,0,

Usando las reglas que hemos escrito antes:

PbO,

n, (0)—> -2

n, (Pb)+2-n (0)=0—n, (Pb)=-2(-2)=+4
K,CrO,

n,(0)—>-2 n, (K)—>+1

2-n, (K)+n, (Cr)+4-n,(0)=0—>n_(Cr)=-2-(+1)—
—4-(2)—>n, (Cr)=-2+8=+6

CaCr,O,

n, (0)—>-2 n (Ca)—+2

n, (Ca)+2-n,(Cr)+7-n,(0)=0—>2-n,(Cr)=—(+2)—

—7~(—2)—>n0x(Cr)=%(—2+14)=+ 6

3. AJUSTE DE REACCIONES POR EL METODO DEL NUMERO
DE OXIDACION

Las reacciones de oxidacion suelen ser muy complicadas, de forma que es muy
dificil ajustar la reaccion mediante la simple inspeccion.

Hay dos métodos principales de ajuste de las reacciones redox (oxidacion-reduc-
cion). El primero se basa en un proceso similar al que hemos utilizado en el punto
anterior. Los pasos que debemos seguir son:




1. Asignamos los niimeros de oxidacidn a cada uno de los atomos presentes en
la reaccion.

2. Selocaliza qué elemento es el que se oxida, y cual el que se reduce, escribiendo
las diferentes semirreacciones ajustando los atomos que se oxidan o reducen.

3. Se anaden el niimero de electrones que sean necesarios, de forma que se ajusten
las cargas a un lado y otro de las ecuaciones.

4. Se multiplican las ecuaciones de forma que el niimero de electrones de ambas
ecuaciones coincidan.

5. Sesuman las semirreacciones, y se ajustan el resto de atomos, si ello es nece-
sario, adadiendo moléculas de los compuestos que aparezcan en la reaccion.

Vamos a seguir el proceso con una reaccion:

Zn+H,SO, — ZnSO, +H,S+H,O
Asignamos los nimeros de oxidacion:

Para el hidrogeno, el nimero de oxidacion es +1. Para el oxigeno, valdra -2.

Para el cinc, el nimero de oxidacidn vale O en la parte izquierda, pues no esta
ionizado.

El resto de nimeros se calcula:

2-n, (H)+n_(S)+4-n,(0)=0—>n_,(S)=-2-(+)—-4-(-2)=
—-2+8=+4+6
n, (Zn)+n, (S)+4-n,_(0)=0—>n_(Zn)=—-(+6)—4-(-2)=+2

2-n, (H)+n,(S)=0—n_ (S)=-2-(+1)=-2

De esta forma, los nimeros de oxidacion quedan como:

+1 +6 -2 +2 46 -2 +1 -2 +1 -2

Zn+H2 SO, -7ZnSO,+H, S+H,O

Podemos identificar las semirreacciones, ajustando los elementos que se oxidan o
reducen, y afhadiendo los electrones necesarios para igualar los niimeros de oxidacion
a ambos lados:

Oxidacion: Zn — ZnSO, +2e”

Reduccidn: H,SO, +8¢” — H,S



Multiplicando ambas reacciones, para tener el mismo niimero de electrones en
ambas reacciones, nos queda:
x4 47Zn — 4ZnSO, + 8¢~

x1 H,SO, +8¢ — H,S
Sumando ambas reacciones, los electrones de ambos lados se cancelaran:

4Zn+H,SO, — 4ZnSO, +H,S

Si nos fijamos en la reaccion, él Ginico elemento que esta ajustado es el Zn. Faltan
cuatro atomos de azufre en la parte izquierda. Si aiadimos cuatro moléculas de H,SO,,
nos daremos cuenta de que el nimero de 4&tomos de hidrogeno y oxigeno sera:

Izq (antes) | Der(antes) | Izq(después) | Der(después)
H 2 2 10 2
S 1 5 5 5
(0] 4 16 20 16
Zn 4 4 4 4

es decir, después de anadir el 4cido sulftirico, nos sobran ocho atomos de hidrogeno y
cuatro de oxigeno. Pero en la ecuacion original vemos que también aparece agua en
la parte derecha, con lo que este exceso de atomos se cancelaria si ahadiéramos cuatro
moléculas de agua en ese lado.

Con todas estas operaciones, la ecuacion ajustada sera:

5SH,SO, +4Zn — H,S +4ZnSO, + 4H,0O

#” Ejemplos:

& Ajusta la siguiente reaccion redox:
Cl, + H,O + As,0, > HAsO, + HCI

Comenzaremos asignando los nimeros de oxidacion conocidos a partir de las
reglas:

+1 -2 =2 +1 -1

0 +1 -2
Cl, +H, O+ As, O, — H, AsO,+HCI




Para calcular el resto, hacemos el balance de la suma de los atomos de la molécula:
2 -1y (As)+3-1n,(0)=0— n,, (As) = —%-3-(—2): +3
3-n,,(H)+n., (As)+4-n,,(0)=0 > n, (As)=-3-(+1)—4-(-2)=+5

Nos quedaran entonces como niimeros definitivos:

+1 -2 +3 -2 +1 +5 -2 +1 -1

Cl +H, O+ As, O, > H, AsO,+HCI
y las correspondientes semirreacciones son (ajustando As y Cl):
Oxidacion As,0, = 2H,AsO, +4e”
Reduccion Cl, +2e” — 2HCI
Multiplicamos la segunda por 2 y sumamos:
x 1 As,0, = 2H,AsO, +4e”
X 2 2Cl, +4e” — 4HCI
As,0, +2Cl, — 2H,AsO, +4HCI

Podemos observar como a la derecha sobran cinco atomos de oxigeno y diez de
hidrogeno, que corresponden a cinco moléculas de agua, que es el compuesto que
faltaba por incluir en la parte izquierda de la ecuacion. Nos quedara entonces:

As,0O; +2Cl, + 5H,0 — 2H;AsO, +4HCI
& Ajusta la siguiente reaccion redox:

HNO; + Cu — Cu(NO;), + NO+H,0

Una primera asignacion de nimeros de oxidacion conocidos lleva a:

+1 +5 -2 +2 +5 -2 +2 -2 +1 -2

HNO +Cu%Cu(NO ), tNO+H, O

El resto los podemos calcular como siempre:
n, (H)+n,(N)+3:n,(0)=0—->n, (N)=—(+1)-3-(-2)=+5
n (N)+n,(0)=0—->n__(N)=—(-2)=+2

n, (Cu)+2-[n, (N)+3-n,(0)]=0—>n, (Cu)=-2[5+3-(-2)]=
=-2-(-)=+2




Es decir:

+1 +5 -2 SE2RREES 0 S2R=2 SR

HNO +Cu—>Cu(NO ), +tNO+H, O

y las correspondientes semirreacciones son:

Oxidacion Cu — Cu(NO,), +2e”

Reduccion HNO, +3e- - NO

Multiplicamos y sumamos:

x3 3Cu — 3Cu(NO,), + 6e”

X2 2HNO, +6e” — 2NO
3Cu+2HNO, — 3Cu(NO,), +2NO

Para ajustar la ecuacion hace falta anadir seis atomos de nitrogeno en la parte
izquierda. Para ellos ahadiremos seis moléculas de HNO,, que nos dan:

3Cu + 8HNO, — 3Cu(NO,), +2NO

Si contamos ahora los atomos de los diferentes elementos, sobran cuatro de oxige-
no, y ocho de hidrogeno, que serian cuatro moléculas de agua, que debe aparecer
en la parte derecha de la ecuacion. Quedara entonces la ecuacion ajustada como:

3Cu+8HNO; — 3Cu(NO;), +2NO +4H,0

4. AJUSTE DE REACCIONES POR EL METODO
DEL ION-ELECTRON

Para reacciones redox que ocurren en disoluciones acuosas existe otro método

de ajuste de las mismas, llamado método del idn-electron. Se distinguen dos tipos de
reacciones, seglin trascurran en medio 4cido o basico:

REACCIONES EN MEDIO ACIDO

Los pasos para proceder al ajuste de estas reacciones son los siguientes:



1. Se localizan las sustancias que se disocian en disoluciéon dando lugar a los
iones, y escribir la reaccion en forma idnica.

2. Identificar las semirreacciones de oxidacion y reduccion, ajustando los ele-
mentos que se oxidan y reducen.

3. Ajustar los atomos de oxigeno en ambas semirreacciones ahadiendo las mo-
léculas de agua que sean necesarias.

4. Ajustar los atomos de hidrogeno, ahadiendo los iones H* que sean nece-
sarios.

5. Ajustar las cargas eléctricas ahadiendo electrones en las dos semirreac-
ciones.

6. Multiplicar para igualar el nimero de electrones en las semirreacciones.

Sumar ambas semirreacciones y simplificarlas.

8. Escribir la ecuacidon de forma que los iones formen los compuestos originales
(es la inversa del primer paso).

=

Ajustar la reaccion:
I, + HCIO — HIO; + HCl

Los 4cidos presentes en la reaccion se descomponen en disolucidon acuosa, que-
dando la ecuaciodn idnica como sigue:

L+ClO"+H" =105 +CI" ++H"

Se pueden identificar las semirreacciones ionicas, en las que ajustamos las sus-
tancias que forman los iones:

L — 2I0;
ClIO” - CI'

Ajustaremos ahora los atomos de oxigeno:

I, + 6H,0 — 210;
ClIO” - CI" +H,0
Ahora anadimos los iones de hidrogeno que sean necesarios:
I, + 6H,0 — 210; +12H"
CIO” +2H" - CI' +H,0O



Las cargas en cada parte de las semirreacciones son:
carga 0 — carga (-2 +12)=carga +10

carga (—-1+2)=carga +1—carga -1

Deberemos afiadir entonces los electrones en los lados correspondientes (recuerda

que los electrones tienen carga -1):
L, + 6H,O0 — 2I0; +12H" +10e”
CIO” +2H" +2¢” —= CI" +H,O
Para ajustar las reacciones, hemos de multiplicar la segunda por 5:
L, + 6H,O — 2I0;5 + 12H" +10e”
5CIO” +10H" +10e” — 5CI" + 5H,0
Sumando las semirreacciones:
L, + 6H,O0 + 5CIO” +10H" — 2105 +12H" + 5CI" + 5H,0
Eliminamos ahora las moléculas de agua sobrantes, y los iones de H*:
L, + H,O+5CIO™ — 2105 +2H" + 5CI"

Por tltimo, se vuelven a combinar los iones para formar las sustancias (en nuestro

caso serd necesario sumar cinco protones H* a cada lado):

I, + H,O + SHCIO — 2HIO; + 5SHCI

# Ejemplo:
& Ajusta la siguiente reaccion redox:
HNO, +S§S — H,50, + NO

La ecuacion en forma idnica es:

H' + NO; +S— H' + SO> + NO




Hay dos semirreacciones entre iones:

NO; —» NO

S — SO

Ajustamos los atomos de oxigeno, anadiendo agua donde corresponda:

NO; —» NO +2H,0
S+ 4H,0 — SO

A continuacidn se anaden iones de hidrogeno para igualar este elemento:
NO; +4H" — NO + 2H,0
S+4H,0 — SO; +8H*

Mirando las cargas totales en ambos lados de las dos ecuaciones, se afiaden los
electrones que sean necesarios para que ambas sean iguales:

—1+4-+)=+3-0=>+3->0
0>-2+8-(+1)=0—>+6

que nos llevan a sumar:

NO; +4H" + 3¢ —» NO+2H,0

S+4H,0 — SO> +8H" + 6¢e”

Ahora multiplicamos la primera ecuacion por 2 y las sumamos:
x2 2NO +8H" +6e” —2NO+4H,0

xl S+4H,0—»SO’ +8H" +6e

2NO_ +S+8H" +4H,0 — 2NO + SOj’ +8H" +4H,0
Combinando los iones nos quedara:
2HNO; +S+6H" +4H,0 — 2NO + H,SO, + 6H" +4H,0

Ahora se eliminan los iones de hidrogeno y las moléculas de agua sobrantes:
2HNO; + S — 2NO + H,SO,




REACCIONES EN MEDIO BASICO

Sigue basicamente los mismos pasos que el método anterior, pero al final se ahaden
iones OH™ que al combinarse con los protones dan moléculas de agua. Asi los pasos a
seguir pueden escribirse como:

® Nk

Se localizan las sustancias que se disocian en disolucidén dando lugar a los
iones, y escribir la reaccion en forma idnica.

Identificar las semirreacciones de oxidacion y reduccion, ajustando los ele-
mentos que se oxidan y reducen.

Ajustar los atomos de oxigeno en ambas semirreacciones anadiendo las mo-
léculas de agua que sean necesarias.

Ajustar los atomos de hidrogeno, anadiendo los iones H* que sean necesarios.
Ajustar las cargas eléctricas ahadiendo electrones en las dos semirreacciones.
Multiplicar para igualar el nimero de electrones en las semirreacciones.
Sumar ambas semirreacciones y simplificarlas.

Sumar en ambos lados tantos iones OH™ como iones H* estén presentes en la
reaccion.

Convertir los iones en agua, simplificando las moléculas sobrantes y combi-
nando los iones en los compuestos originales.

Como ejemplo ajustaremos la reaccion

KIO; + Cl, + KOH — KIO, + KCI+ H,O

En forma i6nica tenemos:

K"+10 +Cl,+OH - K" +10, +CI' +H,0

Hay dos semirreacciones idnicas:

10; - 10;
Cl, = 2CI"

Igualando el niimero de atomos de oxigeno:

I0; +H,0 = 10;
ClL, = 2CI"



Ajustando el nimero de atomos de hidrogeno:
10; + H,O0 — 10; +2H"
Cl, — 2CI"

Si calculamos la carga de cada semirreaccion:

carga—1 — carga +1
carga 0 — carga -2

podemos saber los electrones a afiadir en cada lado:
10; +H,O0 —» 10, +2H" +2¢”
Cl, +2¢” - 2CI"

Sumando las semirreacciones:
10; + H,O0+Cl, —» 1I0; +2H" + 2CI”

Como tenemos dos protones en la parte derecha, anadimos dos iones OH™ en ambos
lados, quedando:

105 +H,0+Cl, +20H™ — 105 +2Cl" +2H" + 20H"
Combinando los iones H* y OH", para formar moléculas de agua:
105 +H,0+Cl, +20H™ — 10, +2CI" +2H,0
Ahora simplificamos las moléculas de agua existentes en ambos lados de la ecua-
e 105 +CL, +20H™ — 105 +2CI" + H,O
Por Gltimo combinamos los iones, sumando tres K* a cada lado:

105 +Cl, +20H +3K" = 10; +2Cl" +H,0+ 3K"

Que queda:
KIO; +Cl, +2KOH — KIO, +2KCI+H,O



S. UTILIDAD DE LAS REACCIONES REDOX. PILAS

En cualquier reaccion redox hemos visto como la existencia de un elemento que
se reduce y otro que se oxida, conlleva el intercambio de una cantidad determinada
de electrones. En las reacciones que se producen en la naturaleza, el intercambio de
esos electrones suele darse a causa de que los elementos acostumbran a estar en
disolucion acuosa, o con la presencia de agua, que es el medio en el que se realiza
el transporte de electrones.

Pero no es la Gnica manera en la que los electrones pueden moverse desde un
elemento a otro. Si se conectan los elementos que sufren las semirreacciones de oxi-
dacion y reduccion mediante un conductor, los electrones fluiran a través del mismo,
estableciéndose una corriente eléctrica que durara hasta que los elementos de las
semirrreacciones se agoten.

El dispositivo en el que las semirreacciones permiten el flujo de electrones a través
de un circuito recibe el nombre de pila galvanica. Una pila esta entonces formada por
dos semirreacciones redox. Cada uno de los elementos a los que se conecta el cable
eléctrico, y que corresponde a cada una de las semirreacciones, recibe el nombre de
electrodo.

\Z'IéO4 CU§d4)

El electrodo en el que se produce la oxidacion recibe el nombre de anodo, y es
de donde parten los electrones. El electrodo donde se produce la reduccion recibe el



nombre de catodo y es donde se dirigen los electrones. Para recordarlo, solo tienes
que pensar en la palabra anoxidacion (en el anodo la oxidacion).

Como el anodo tiene un exceso de electrones, tiene carga negativa, mientras que
el catodo tiene carga positiva, porque tiene un déficit de los mismos.

Asfi, para especificar una pila s6lo hemos de conocer las semirreacciones que
la forman. En funcidn de cuéles son esas semirreacciones, las caracteristicas de la
pila seran diferentes. Las semirreacciones que forman una pila se escriben separa-
das por una barra doble (la oxidacion a la izquierda y la reduccion a la derecha),
mientras que los procesos de cada semirreaccidn se escriben separados por una
barra simple. Por ejemplo:

I|L

Ag'|Ag

Un truco para que lo recuerdes, es que esta en orden alfabético (1- oxidacion, 2-
reduccidn) o también (1- anodo, 2- catodo).

En el dibujo que aparece en la pagina anterior puedes ver una pila formada
por una lamina de cinc y una de cobre sumergidas en disoluciones de ZnSO, y
CuSO,.

En ella tienen lugar las reacciones:

Cu’* +2¢” - Cu

Zn — 7Zn* +2e”

Los iones SO; que sobran en la celda derecha por la disociacion del CuSO, y la
combinacion del Cu, viajan hacia la celda izquierda para combinarse con los iones Zn™
que se liberan en el electrodo.

En el dibujo de la pagina siguiente puedes ver otra pila, con los mismos electrodos,
sumergidos en disoluciones de ZnSO, y CuSO,, en cubas separadas y unidas mediante
un puente salino de KNO.,.

Los iones de esta sal viajan hacia los electrodos correspondientes, de forma que
se combinan con los iones Zn* para dar Zn(NQO,),, y con los iones SO} de la cuba
derecha, para dar K,SO,.
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6. POTENCIALES DE ELECTRODO

Cuando construimos una pila, la diferencia de potencial entre los electrodos
depende de las semirreacciones de oxidacidon-reduccidon que tienen lugar en los
mismos.

La diferencia de potencial total puede considerarse como la contribucion de cada
uno de sus electrodos, es decir: cada electrodo es responsable de una parte de esa
diferencia de potencial de la pila.

Para saber el valor de este potencial de electrodo, se mide la fem (fuerza elec-
tromotriz) de una pila construida con el electrodo correspondiente y un electrodo de
referencia. El electrodo de referencia recibe el nombre de electrodo estandar de hidro-
geno y esta formado por una placa de platino sumergido en una disoluciéon 1 M de H" a
25 °C de temperatura, a través de la cual se hace circular hidrogeno H, a 1 atm de
presion. La semirreaccion que tiene lugar en dicho electrodo es:

2H'(aq IM)+2e” <> H, (225 IC)

La diferencia de potencial que se puede medir en la pila que se ha construido recibe
el nombre de potencial estandar de reduccion.



Si el potencial medido es positivo, quiere decir que el electrodo considerado actfia
de catodo (se reduce frente al hidrogeno), mientras que si es negativo, el electrodo hace
las funciones de 4nodo (en la reaccion que forma la pila, se oxida).

Asi, si tenemos dos electrodos con potenciales estandar E), ., y E. .., >
E)...y se construye una pila con ambos, la reaccion que tenga mayor potencial sera el
catodo, y el electrodo con el menor potencial sera el anodo. La diferencia de potencial
de la pila sera el potencial mayor menos el potencial menor, E=E}, —E’ ..

Los potenciales estandar son una medida de la tendencia del electrodo a reducirse (a
mayor potencial, mas tendencia a que el electrodo correspondiente actiie como catodo,
reduciéndose en el proceso). Otra manera de verlo es que los potenciales nos indican la
capacidad de actuar como oxidante de la especie quimica presente en la semirreaccion
(recuerda que en una reaccion, el oxidante es el que se reduce).

Si el potencial de una semirreaccion es E. ;, el potencial que corresponde a la
reaccion inversa tiene el signo cambiado Ej,, = -E} ,

A continuacion tienes una lista con algunos potenciales de reduccidn estandar:

con E!

reacc.1

REACCION E(V)
Li*+e —Li -3,05
K'+e  —>K -2,93

Na"+e” — Na 2,71
Mg™ +2¢ — Mg 237
Al +3e” — Al -1,66
Zn* +2e — Zn -0,76
Fe* +2¢” — Fe -0,44
Cd™ +2¢ —»Cd -0,40
Ni** +2¢” - Ni -0,25
Sn*" +2e” — Sn -0,14
Pb’" +2e¢" = Pb -0,13
2H" +2¢” > H, 0




REACCION E(V)
Sn** +2¢” — Sn™* 40,13
Cu” +e” = Cu’ 40,15
Cu’ +2¢” = Cu +0,34
Ag' +e — Ag +0,80
Cl, +2e” = 2CI° +1,36
F, +2¢" — 2F +2,87
# Ejemplos:

& Queremos construir una pila con un potencial de 5,3 V. A partir de la tabla de
los potenciales de reduccion estdndar, vemos que:
K '+e > K E’=-2,93V
Mg* +2¢ — Mg E'=-2,37V
JPodremos obtener a partir de dos electrodos con estas semirreacciones la pila
con el potencial pedido?
No se podrd, pues si construimos una pila uniendo dos sistemas donde se lleven
a cabo estas dos reacciones, hemos dicho que el cdtodo es el de mayor potencial
estandar (en este caso el magnesio, ya que —2,37>-2,93), mientras que la fem
de la pila viene dada por la diferencia entre los potenciales correspondientes. En
este caso, la fem que obtendriamos seria:

e =E’Mg* 1Mg)-E*(K"1K) = -2,37 - (-2,93)= + 0,56 V,
y las reacciones que tienen lugar serfan:

Mg*" +2e” — Mg E°=-2,37V

K—K"+e" E’ =+ 2,93

&5 Se conectan dos electrodos formados por una ldmina de plata y otra de cobre.
Las semirreacciones quimicas asociadas son las siguientes:

Cu” |Cu y Ag" | Ag




/Cudl serd la fem de la pila construida de esta forma? ;Quién actia como
cdtodo? ;Y como dnodo?

Viendo la tabla de potenciales estdndar de reduccion, se observa que para las
reacciones dadas:

Cu** ICu El =+0,34 V
Ag' | Ag E} =+0,80 V

Y sabemos que el cdtodo serd la semirreaccion con el mayor potencial, es decir,
la plata. La otra semirreaccion, la del cobre, transcurrird al revés (y el cobre se
oxidara).

Cu— Cu™ +2e” E' =-0,34 V

La fem de la pila la podemos calcular restando el potencial menor del mayor
(+ 0,80 — (+ 0,34) = + 0,46.

También podriamos haber sumado las reacciones que tienen lugar:

Cu— Cu™ +2¢ E =-0,34 V

2Ag" +2¢ —2Ag E} =+0,80 V

2Ag" +Cu— Cu’" +2Ag €e=+0,80-0,34=0,46 V

¢/ Qué pila construida a partir de la combinacion de las siguientes semirreacciones
tiene la mayor fem? ;Cudl es la combinacion que nos da la pila con menor fem?

Li* | Li, Ni** | Ni, Pb’|Pb, Sn™|Sn

Consultando la tabla, como los potenciales estdn ordenados crecientemente, el
que esté mds abajo actuard de cdtodo en cualquier combinaciéon. Ademds, cuanta
mayor sea la diferencia entre los potenciales, mayor serd la fem de la pila que
se construya con ellas.

Por eso, la pila formada por las semirreacciones LilLi" IIPb*" |Pb serd la de
mayor fem. Exactamente:

e(LilLi* IIPb> | Pb) = E°(Pb** |Pb) - E*(Lil Li*) =
=-0,13-(=3,05)=+2,92 V




La pila con menor fem de las posibles sera la construida por la pareja de semi-
rreacciones: Sn |Sn** || Pb*" | Pb . La fem de esta pila es:

£(Sn1Sn** IIPb>" I Pb)=E"(Pb>* | Pb)— E’(Sn|Sn**) =
=-0,13-(-0,14)=+0,01 V

Las pilas que diariamente usamos no son mas que pares de electrodos seleccio-
nados adecuadamente para proporcionar el voltaje adecuado. Vamos a ver algunos de
los tipos de pilas mas comunes:

PILA SECA

La pila seca consiste en una barra de grafito (que se usa s6lo como conductor de la
electricidad), rodeada de MnO,. Este conjunto se rodea de una disolucidén de NH,Cl y
ZnCl que se mezcla con un material poroso para darle consistencia solida (por eso se
Ilama pila seca, porque la disolucion que se usa tiene el aspecto de una «pasta»). Todo
lo anterior se guarda en un recipiente de cinc. Las semirreacciones que tienen lugar, y
que dan lugar a la pila son:

2MnO, +2NH; +2e” — Mn,0O, +2NH, + H,0

Zn — 7Zn** +2e”

La fem de esta pila es aproximadamente 1,5 V.

PILA DE MERCURIO

En este tipo de pila, que tiene una fem de 1,35 V, se usa una mezcla de mercurio
y cinc en el anodo, y 6xido de mercurio en el catodo. Entre ambos hay una mezcla de
KOH y Zn(OH),.
Las reacciones que tienen lugar son:
HgO+H,0+2¢” — Hg+20H"

Zn+20H —ZnO+H,0+2e”



ACUMULADORES DE PLOMO

Las pilas que hemos visto hasta ahora se van gastando conforme se van ago-
tando los productos que con sus reacciones generan la fem. Los acumuladores son
pilas reversibles, es decir, igual que las reacciones producen una fem, aplicando
una corriente eléctrica, se puede forzar la reaccidn contraria, lo que provoca la
recarga de la pila, porque se van regenerando las sustancias que producen la fem
con sus reacciones.

El ejemplo mas difundido de acumulador es el de plomo, que es el que usan las
baterias de los coches.

Estos acumuladores estan formados por laminas de plomo y de PbO, colocadas de
forma alternativa, y sumergidas en una disolucidon de acido sulfarico H,SO,.

Las semirreacciones que ocurren son:

PbO, +3H" + HSO +2e” <> PbSO, +2H,0
Pb+HSO, <> PbSO, +H" +2¢”

La fem de este acumulador es de 2 V. Para las baterfas de los coches se colocan
varios de estos acumuladores en serie, de forma que la fem total es de 12 V.

7. ELECTROLISIS

Una reaccidn electrolitica es una reaccidon redox que ocurre gracias al aporte de
corriente eléctrica, es decir, el proceso es forzado mediante una corriente eléctrica,
pues en condiciones normales no podria tener lugar, pues las semirreacciones redox
que lo forman tienen una diferencia de potencial negativa que impide que los electrones
circulen en la direccion adecuada.

En cierto modo, una reaccion electrolitica serfa la inversa a la reaccion que tiene
lugar en una pila que no es mas que una reaccion redox que, debido a que las semirreac-
ciones implicadas generan un potencial eléctrico positivo, hace que los electrones
fluyan entre los electrodos de forma espontanea.



# Ejemplo:

& ;Por qué las reacciones redox son espontdneas si el potencial total de las semi-
rreacciones que la forman es positivo?
Sin entrar en muchas complicaciones tedricas, podriamos decir que si el potencial
total obtenido a partir de las semirreacciones es positivo, esta diferencia empuja
a los electrones a moverse en la direccion correcta, y la reaccion tiene lugar.
Si el potencial es negativo, los electrones se ven forzados a moverse en la direc-
cion contraria, y la reaccion que resultaria espontanea seria la inversa.

Como en el caso de las pilas, el electrodo donde se produce la reduccion se llama
catodo, y el correspondiente a la oxidacion recibe el nombre de anodo. Sin embargo,
ahora los signos seran a la inversa que en el caso de una pila (en el caso de una reaccion
electrolitica, el catodo tendra signo negativo, y el anodo signo positivo).

Cuando hay varias reacciones posibles, hay que tener en cuenta los potenciales de
reduccidn, que son una medida de la tendencia a reducirse, para determinar cuéles son
las reacciones que realmente ocurriran.

La reduccidn ocurrird para la semirreaccion con un potencial estandar de reduc-

cion mayor, mientras que la oxidacion serd la semirreaccion, entre las posibles, con
un potencial menor.

Veamos algunos ejemplos:

# Ejemplos:

& Si se hace pasar una corriente de voltaje adecuado por una cuba donde se ha
fundido CINa se puede conseguir separar ambos elementos. ;Cudl es la reaccion
que tiene lugar? ;Qué voltaje es necesario para que ocurra este proceso?
Cuando fundimos el CINa, éste se disocia en los iones que lo forman: CI" y Na*.
Si queremos que se formen los elementos neutros Cl y Na, las reacciones que
deberan tener lugar son:

Na®+e — Na

2CI" = Cl, +2e”




Consultando la tabla de potenciales de reduccion estandar, podemos ver que:
Na'+e — Na E =-2,71V
Cl, +2e” — 2CI' E} =+1,36 V

Como queremos obtener cloro gaseoso, la reaccion del cloro transcurre a la
inversa, y tendremos que cambiar el signo del potencial correspondiente:

Na'+e — Na El =-2,71V

2CI' - Cl, +2e” E;=-1,36 V

Con lo que la reaccion global es:

Na® +2Cl' — Na+Cl, E°=-2,71-1,36=—4,07 V

El potencial lo podriamos haber calculado como si se tratara de una pila:
E=E_ ... —Eiww =—2,71-(+1,36)=—4,07 V

El signo negativo indica que la reaccion no es espontanea, y es el potencial que
habra que suministrar para que la misma tenga lugar.

& ;Qué reaccion tendrd lugar cuando en una disolucion acuosa de CINa, aplicamos
una diferencia de potencial de magnitud adecuada?
En la disolucion acuosa, ademas de las reacciones posibles entre los iones de la sal:
Na®+e” — Na
2CI" - Cl, +2e”
hemos de considerar las posibles reacciones redox de las siguientes moléculas
de agua:

2H.O+2e” — H, + 20H"
2H,0 —> 0O, +4H" +4e

Cuando hay varias reacciones oxidacion-reduccion posibles, la respuesta sobre
cudl de ellas tiene lugar nos la da la tala de potenciales estandar, pues es una
medida de los elementos a reducirse (y cambiando el signo a oxidarse).

Es decir, la reaccion de reduccion sera la que tenga un potencial estandar mayor,
mientras que la de oxidacion sera la que lo tenga menor.




Comparando de la tabla vemos que para las posibles reducciones:

E°(Na' INa)=-2,71 V

E°(H,01H,)=-0,83 V

Como el potencial del H,O | H, es mayor, ésta sera la reaccion que tenga lugar.

Por otro lado, para las reacciones de posible oxidacion, es la del cloro la que
tiene lugar. Asf la reaccion global es:

2H,0+2¢ — H, +20H E'=-0,83
2CI" - Cl, +2¢ E!=+1,36
2H,0+2CI" > H, +Cl, E=-219V

8. LEYES DE FARADAY

Las leyes de Faraday relacionan la corriente eléctrica de un proceso electrolitico
con las cantidades de sustancias que toman parte en dicha reaccion. Las leyes de Fa-
raday dicen:

= La cantidad de sustancia que reacciona en un proceso electrolitico es proporcio-

nal a la carga eléctrica que ha circulado por el circuito (esta carga corresponde
al producto de la intensidad de la corriente por el tiempo transcurrido).

= La masa que se obtiene de una sustancia para una carga determinada es propor-

cional al equivalente-gramo (o peso equivalente) de la sustancia.

Ya hemos visto como el peso equivalente de una sustancia en un proceso de elec-
trolisis se define como la masa de sustancia que reacciona con un mol de electrones.
O sea, si tenemos la siguiente reaccion:

A" +ne” -5 A

necesitaremos n moles de electrones para obtener un mol de A. Entonces, el equivalente
gramo sera:

M. (A
Peq(A) = %



Y como ya hemos visto otras veces, el nimero de equivalentes estd relacionado
con el nimero de moles como:

n eq(A)—w —w'n =n moles(A)-n

A la carga que corresponde con un mol de electrones se le llama Faraday, y co-
rresponde con:

IF=N, -q, =6,023-10”-1,602-10™" = 96.500 C

# Ejemplos:

&5 Tenemos una pila formada por la siguiente reaccion redox:
Li| Li* || Pb™ | Pb
¢ Qué cantidad de plomo se deposita en el electrodo tras dos horas de suministrar
una corriente de cinco amperios? ;Qué cantidad de litio se convierte en ion?

Durante dos horas (2-3.600 s = 7.200 s) de circulacion de la corriente de cinco
amperios, la carga que ha circulado es:

q=1-t=5-7.200 = 36.000 C,
que corresponden con:

36.000 C _1F =0,37F

96.500 C
Es decir, han circulado 0,37 moles de electrones.
Las semirreacciones que tienen lugar son:

Li—Li" +e
Pb’* +2e” — Pb,

por lo que cada mol de electrones viene de la ionizacion de un mol de Li, y la
cantidad de Li ionizado sera:

1 moles Li

0,37 moles e - = 0,37 moles Li

1 mol e~
m=n-M, =0,37-7=2,59 g Li




Para el plomo tendremos que:

0,37 moles e~ -MzO,ISS moles Pb
mol e

m=n-M, =0,185-207=38,3 g Pb

& ;Cudnto tiempo deberd circular una corriente de 2 A por una cuba de electrolisis
en la que se quiere recubrir con una capa de 0,6 mm. de plata una ldmina de
7 cm’? p(Ag)=10,5 g/cm’
El volumen de plata total en cm’ que se va a depositar es:
V = S-espesor = 70,06 = 0,42 cm’
La cantidad de plata que necesitamos sera:
m=p-V=10,5-0,42=4,41¢g
Esto corresponde con:
il G
M; 108

La reaccion de plateado que ocurrird en la 1amina es:

=0,04 moles Ag

Ag'+e > Ag
Como por cada mol de atomos de plata es necesario un mol de electrones, haran
falta 0,04 moles que corresponden a una carga de:

1F .96.500 C
1 mol e~ 1F

0,04 moles e - =3.860 C

Como la corriente es de 2 A, debera estar circulando:

q=Iot%t=%=&260=l.930 s=32,2 min

9. PREVENCION DE LOS PROCESOS DE OXIDACION

La oxidacion o corrosion de metales es un proceso que se da muy a menudo en la
naturaleza, provocando pérdidas econdmicas si no se evita de alguna manera. Antes



de estudiar las diferentes formas de evitar los procesos de oxidacion de metales a la
intemperie, vamos a fijarnos en qué consisten estos procesos. Especialmente, el proceso
de oxidacion del hierro, que tiene una gran importancia.

En un entorno atmosférico hiimedo, la reaccion que tiene lugar entre el hierro y

el entorno es la siguiente:
Fe — Fe’* +2¢”

Los electrones de la reaccidon son captados por el oxigeno del ambiente, segtin la

reaccion:
0O, +4H"(aq)+4e” — 2H,0

siendo la reaccidn global la siguiente:
2Fe+0, +4H" — 2Fe’* +2H,0
A su vez, el hierro Fe* reacciona con el oxigeno presente volviendo a oxidarse:
Fe’ —» Fe’ +e
La segunda reaccion global redox es:
4Fe’ +0, +4H,0 — 2Fe,0; + 8H"

Si consideramos un trozo de hierro, el agua que se sitlia sobre el hierro convierte
el metal en el i6n Fe™, cediéndose los electrones que circulan siendo captados por el
oxigeno y formando el correspondiente 6xido Fe,O,, que es el conocido hierro oxidado
de color rojizo.

O,

H,O

Fe?*

Fe

La zona donde el agua se pone en contacto con el metal constituye el &nodo, y en
el se forman los iones metalicos. Estos iones circulan en disolucion hasta los puntos



donde se forma la herrumbre (el 6xido Fe,O,). Por su lado, los electrones viajan desde
este punto hasta el de formacion del orin a través del hierro. El punto donde se va
acumulando el orin constituye el catodo de la reaccion redox.
Sabiendo ya como se oxida el hierro, podemos preguntarnos como podemos pro-
tegerlo de dicho proceso.
= La manera mas sencilla es recubrir el hierro de forma que no llegue la humedad
y no se pueda llevar a cabo la reaccion. Esto se hace con una delgada capa de
pintura o de otro metal que no sufren corrosion. Esta proteccion es efectiva mien-
tras no se rompa o raye la capa y quede el hierro expuesto a la atmdsfera.
El aluminio cuando se oxida crea una fina capa de 6xido que es capaz de proteger
al metal que queda en su interior, de manera que el proceso de oxidacion se detiene.
= Hay otra forma un poco mas compleja de proteger el hierro de la oxidacion.
Para ello se usa un metal mas barato y con un potencial electrodo menor, de
forma que son los que realmente se oxidan. Esos metales reciben el nombre
de 4nodos de sacrificio, porque se gastan en lugar del hierro. Los metales que
se usan con mas abundancia para estos fines son el cinc (hierro galvanizado) y el
magnesio (utilizado sobretodo en tuberfas de hierro enterradas).



L.OS GRUPOS DE LA TABLA PERIODICA



1. ELEMENTOS DEL GRUPO I (ALCALINOS)

= Los metales del grupo I tienen una gran tendencia a ceder un electron, por lo
que se ionizan con mucha facilidad y son muy reactivos. Estos elementos se
oxidan muy rapido en contacto con el aire, por lo que se deben guardar aislados
(normalmente sumergidos en aceites). Por esa reactividad, en la naturaleza es
dificil encontrarlos en estado puro.

Reaccionan con los haldgenos (no metales del extremo derecho de la tabla perio-
dica), formando sales que forman redes cristalinas (lo hacen mediante enlaces i6nicos).
La reaccion tipica es:

2M + X, = 2MX

En disolucion acuosa se ioniza formando una disolucidon bésica, con desprendi-
miento de hidrogeno, segiin la reaccion:

2M(s)+2H,0(l) > 2M* (aq) + 20H (aq) + H, (g)

Los compuestos de un metal alcalino y el hidrogeno reciben el nombre de hidruro,
y en disolucion reaccionan con el agua en la siguiente reaccion:

MH(s)+H,0(l) > M" (aq) + OH (aq) + H, (g)

= El litio tiene mucha importancia como componente de baterfas para aparatos
electronicos. También se utiliza en combinacidn con el aluminio para proporcionarle
resistencia.

= El potasio tiene importancia como abono para la agricultura.



Los iones de litio Li*, sodio Na* y potasio K* son de gran importancia en la quimica
de los seres vivos.

La forma de obtencidn de estos elementos es principalmente mediante la electrdlisis
de sus sales fundidas.

2. ELEMENTOS DEL GRUPO II (ALCALINOTERREOS)

<= Los metales del grupo II tienen un nimero de oxidacion +2 en sus compuestos.
Tienen una reactividad similar a la de los metales alcalinos, formando enlaces
ionicos con facilidad, aunque poseen una mayor energia de ionizacion.

= El berilio es el elemento menos reactivo de los del grupo, por su menor tama-
flo, lo que dificulta la promocion de los electrones, con lo que los enlaces que forman
son predominantemente covalentes. Se usa en la construccidon de herramientas de
precision y sometidas a condiciones extremas, por su elevado punto de fusion y su
baja densidad.

= El magnesio tiene importancia en procesos de metalurgia, especialmente del
aluminio, para formar materiales ligeros, asi como en reacciones bioquimicas.

= El calcio es fundamental en muchos de los procesos que tienen lugar en los
organismos vivos. Su 6xido, CaO recibe el nombre de cal viva y es muy usado en todo
tipo de procesos.

<= Las REACCIONES TIPICAS de los elementos de estos grupos son:

= Formacion de sales idnicas:
M(s) + X, (g) = MX, (s)

= Reaccion con el agua ionizandose en medio basico:

M+2H,0 - M** +20H +H,
= Formacion de hidroxidos:

MO + H,0 — M(OH),
= Formacion de carbonatos
MO +CO, = MCO,



Estos elementos se obtienen mediante electrdlisis de sus sales fundidas o a partir
de sus oxidos.

3. METALES DE TRANSICION

<= Los elementos de transicion comienzan en el grupo III de la tabla periddica y
corresponden con los elementos cuyos Gltimos electrones pertenecen al orbital d,
con lo que cada serie esta formada por 10 elementos.

Las propiedades de los elementos de los primeros grupos de los metales de transi-
cidén como el titanio, el vanadio y otros, varian respecto de las que exhiben los elementos
de los Gltimos grupos como el hierro, el cobre, el cinc, la plata, etc.

Hay, sin embargo, una serie de propiedades que en diferentes grados son comu-
nes a estos elementos, como son: la capacidad de conducir la electricidad y el calor,
densidades altas, y puntos de fusion y ebullicidn altos (excepto el mercurio). Ademas,
son maleables (permiten la formacidon de laminas), dactiles y presentan un brillo
«metalico».

= Los elementos como el titanio y el vanadio tienen gran importancia en la me-
talurgia pues se utiliza para formar aleaciones de gran resistencia y dureza.

= De importancia también en aleaciones son los elementos de los grupos del
cromo y el manganeso.

= El hierro, el cobalto y el niquel guardan entre si un gran parecido en lo que a sus
propiedades se refiere. Las configuraciones electronicas llevan a que la valencia sea 2
por promocion de los electrones del orbital s exterior. Ademas, dependiendo del ele-
mento puede tener varias valencias més, aunque la 3 es también tipica del conjunto.

Fe [Ay[ A [ A[A]4] [4y]
Co [Ay[ay[4[4]4] [4y]

Nio [Ay[Av[Av[A[A] [4y]




El hierro ha tenido una importancia historica indudable como materia prima. Aun-
que por si solo ofrece unas propiedades poco atractivas como metal, su aleacion con el
carbono (acero) le proporciona una dureza y resistencia destacables.

= El cobre es de importancia capital para la fabricacion de componentes como
cables eléctricos, monedas, etc.

= Por su parte, la plata y el oro son metales muy apreciados por sus caracteristicas
fisicas para la fabricacion de joyas y adornos.

En cuanto a las propiedades quimicas del cobre, la plata y el oro, pueden actuar
con diferentes valencias, pero algunas de éstas son dificiles de ver, porque los elemen-
tos tienden a reaccionar con otras valencias. Asf, la valencia mas habitual de la plata
es la 1, aunque existen compuestos en los que actia con valencia 2. Para el oro son
frecuentes los compuestos en los que presenta valencia 1 y 3. El cobre por su parte se
suele encontrar con valencia 1 y 2.

La ciencia que estudia el modo de aprovechamiento de los metales se llama me-
talurgia, y en el caso del hierro siderurgia.

4. METALES DE TRANSICION INTERNA

= Los metales de transicion interna corresponden con los elementos cuyo @ltimo
electron se encuentra en los orbitales f. Entre ellos se encuentran los lantanidos
(con el Gltimo electrdon en el nivel 4) y los actinidos (con el Gltimo electron en
el nivel 5).

Como los tltimos electrones de cada elemento pertenecen a una capa interna, las
diferencias entre los elementos son casi inexistentes, y su separacion se hace mediante
técnicas muy elaboradas.

La mayoria de los actinidos son radioactivos, y algunos de ellos se preparan de
manera artificial.

Entre estos elementos destacan el uranio, por su utilidad como combustible nuclear
y el plutonio por sus aplicaciones militares.



S. TERREOS

= Los elementos del grupo III A reciben el nombre de térreos. Entre ellos se en-
cuentran el boro y el aluminio. Por la configuracion electronica s* p', presentan
la valencia 3, por su capacidad de hibridarse.

= El resto de elementos, excepto el boro, presenta también valencia 1, cuando el
electron no promociona de nivel. El boro es también el (inico de los elementos que no
presenta caracter metalico, y no es conductor de la electricidad.
= El aluminio es, sin duda, el elemento de mayor importancia de este grupo. En
la naturaleza se presenta como diferentes combinaciones del 6xido Al,O,. El aluminio
forma parte de muchas piedras preciosas como el rubfi, el zafiro o la esmeralda.
La obtencidn se hace mediante electrolisis de la siguiente reaccion:

2AL0, +3C — 4Al+3CO,

La utilidad industrial del aluminio proviene de su capacidad de reaccionar se-
glin:
4Al(s)+30,(s) > 2AL0,

El 6xido formado se deposita como una capa muy delgada sobre el metal que pre-
viene la oxidacidn del resto del mismo, por lo que el aluminio se usa para proteger otros
metales y como materia prima para la elaboracion de recipientes para conservas.

En metalurgia se aprovecha el poco peso del aluminio frente a otros metales para
la construccion de estructuras ligeras. También se utiliza su caracter reductor para la
obtencion de otros metales a partir de sus 6xidos.

6. ELEMENTOS CARBONOIDEOS

= Los elementos del grupo IV A son el carbono, silicio, germanio, estafio y plomo.

= El carbono es parte fundamental de los compuestos organicos sobre los que
se asienta la vida. En la naturaleza se encuentra principalmente en dos formas: el gra-
fito (formado por planos de a4tomos organizados hexagonalmente, es poco reactivo y



conductor) y el diamante (cristal tetraédrico de &tomos de carbono, es aislante de la
electricidad, muy buen conductor del calor y extraordinariamente duro).

El mondxido de carbono CO proveniente de la combustion incompleta (en defi-
ciencia de oxigeno) de los hidrocarburos, es un compuesto contaminante y venenoso
para los seres vivos por su capacidad de combinarse con la hemoglobina de la sangre
desplazando al oxigeno, con lo que las células quedan sin el necesario aporte de este gas.
La contaminacién por monodxido de carbono puede reducirse mediante el empleo de un
dispositivo en el que se encuentra un catalizador que favorece la reaccion quimica:

2C0+0, — 2CO0,

Por su parte el dioxido de carbono CO, es responsable, junto con otros gases del
Ilamado efecto invernadero, por el cual la radiacidn solar no es reflejada al espacio en
la cantidad que serfa de esperar y origina un calentamiento anormal de la atmosfera.
Los efectos de este proceso no se conocen completamente, pero ademas del incremento
de las temperaturas, parece que causa el aumento de la frecuencia de fendmenos me-
teoroldgicos destructivos por el cambio de los equilibrios atmosféricos.

= El silicio es un elemento muy abundante en la tierra, y se encuentra princi-
palmente en la forma de 0xido (silice SiO,). El proceso de extraccion del silicio es el
siguiente:

Si0, (s) + 2C(s) — Si(s) + 2CO(g)

= El estafio es un elemento que resiste muy bien la corrosion, y se usa para pro-
teger otros metales que se oxidan con mas facilidad, como el hierro. Como el silicio,
se obtienen a partir del correspondiente 6xido:

SnO, (s)+ C(s) — Sn(s) + CO, (g)

= El plomo es un metal de elevada densidad que se usa para proteger otros metales
de la corrosion y para aislar de las radiaciones electromagnéticas o radiactivas.

7. ELEMENTOS NITROGENOIDEOS

= Los elementos del grupo V A son muy diversos. Los méas destacados y parecidos
entre si en sus propiedades son el nitrogeno y el fosforo.




= El nitrégeno es el componente que tiene una mayor presencia en el aire, con un
75% aproximadamente. En forma molecular N, es muy estable debido a la gran ener-
gia de su triple enlace. Entre los compuestos mas importantes del nitrogeno destacan
el amoniaco NH,, y el 4cido nitrico HNO, y los compuestos derivados, formados por el
i6n nitrato NO;.

Los oxidos de nitrogeno NO, son unos contaminantes de gran alcance de la at-
mosfera terrestre, y originan fendmenos de lluvia 4cida. Asi mismo, estos 6xidos son
responsables de los fendmenos de contaminacion por smog o niebla de contaminacion,
al dispersarse y mantenerse en suspension en la atmosfera. Esto ocurre y es visible,
sobre todo, en las ciudades.

= El fosforo es un elemento con una gran importancia industrial, principalmente
para el uso como fertilizantes de sus compuestos los fosfatos X,PO,.

El fosforo se presenta en la naturaleza de varias formas entre las que destacan
el fosforo blanco y el fosforo rojo. El segundo se obtiene al calentar el primero, y su
reactividad es mucho menor. La reactividad del fosforo blanco es tan alta que resulta
muy venenoso y se inflama a bajas temperaturas, de forma que el contacto con el cuerpo
humano puede hacerlo arder, causando quemaduras. Debido a estas caracteristicas se
debe almacenar con mucho cuidado, habitualmente bajo agua.

= El arsénico se usa en la fabricacion de componentes electronicos y laseres. Es
venenoso y tiene aplicacion como tal en insecticidas.

8. ELEMENTOS ANFIGENOS

< Reciben el nombre de anfigenos los elementos del grupo del oxigeno. Los mas
importantes son el oxigeno y el azufre.

= El oxigeno es el segundo elemento en abundancia en la atmosfera (el 23%). En
ella existe como O,, y como ozono (con férmula O,). El ozono es mucho més reactivo
que el oxigeno diatdmico, y se forma por la interaccion de la luz ultravioleta sobre
las moléculas de oxigeno O,. Por su reactividad, solo existe en la capa exterior de la
atmosfera terrestre donde su formacion es mas facil. Algunas sustancias quimicas de
origen artificial, como los CFC (clorofluorocarbonos), son capaces de permanecer
mucho tiempo en la atmosfera inalterados, de forma que se propagan hasta las capas



superiores donde se encuentra el ozono. La radiacion ultravioleta descompone estos
CFC, en iones de cloro, que reaccionan con las moléculas de ozono, dando lugar a una
cadena destructiva, por la que el ozono se descompone en moléculas de oxigeno. Este
fendmeno es el que causa el llamado agujero de ozono.

El oxigeno se obtiene industrialmente a partir del aire atmosférico, y sus aplica-
ciones van desde la metalurgia, para acelerar procesos de oxidacion, en equipos de
soldaduras a altas temperaturas y hasta usos médicos.

= El azufre es un elemento bastante reactivo. En la naturaleza es muy frecuente
encontrarlo en forma de 4cido sulfhidrico SH,, en forma gaseosa que proviene de la
descomposicion en ausencia de aire de la materia organica. En la naturaleza se presenta
en varias formas, tanto solidas como liquidas, destacando la estructura en forma de
anillo S,.

El azufre tiene una gran importancia industrial, sobre todo el acido sulftrico H,SO,.

Los oxidos de azufre SO,, que aparecen durante la combustion de diversos com-
puestos (y que aparecen como productos contaminantes en las centrales térmicas, las
calderas de calefaccion, etc.), ademas de formarse en los procesos volcénicos, son
peligrosos, pues producen efectos como la lluvia acida por la reaccidon con oxigeno
atmosférico y el vapor de agua, formandose acido sulfirico diluido:

250, +0, — 280,
SO, +H,0 - H,S0,

= El selenio tiene aplicaciones en la industria por sus propiedades ante la luz en
la fabricacion de células fotoeléctricas, fotorresistencias y otros.

9. HALOGENOS

<= Los haldgenos son los elementos del grupo VII Ay ya sabemos que por su con-
figuracion electronica son muy reactivos y muy electronegativos. Por ello suelen
formar enlaces i6nicos con metales de los primeros grupos.

Por su reactividad no se encuentran en estado puro en la naturaleza, salvo en pe-
quenas proporciones y en forma de molécula diatdmica, para los elementos de menor
peso atomico.



= El flor se obtiene por electrdlisis y sus usos principales son como componente
de materiales de gran uso como el teflon, y el freon (con aplicacion como refrigerante).
Tiene aplicacion en la industria médica como componente de dentifricos por su accion
protectora.

= El cloro se obtiene también por procesos electroliticos, y forma parte de la
composicion de materiales como el PVC (un plastico de gran difusion), el cloroformo
(un anestésico). Se utiliza también como biocida en la potabilizacion de aguas.

= El bromo y el yodo se obtienen principalmente por oxidacion a partir de sus
compuestos.

Las aplicaciones del bromo son diversas, por sus propiedades frente al fuego,
entrando en la composicion de sustancias aislantes y extintores.

= El yodo se usa como desinfectante en medicina, mediante disolucion en alcohol.

10. GASES NOBLES

<= Los gases nobles forman el Gltimo grupo de la tabla periddica. Por su configura-
cion electronica son practicamente inertes, es decir no reaccionan quimicamente
con el resto de elementos.

= El helio es el segundo elemento mas abundante del universo, y de €l se utiliza su
ligereza para rellenar dirigibles, por su seguridad frente al uso del hidrogeno, también
se usa para la fabricacion de laseres, y como gas inerte en atmosferas controladas, para
la realizacidn de experimentos o la fabricacion de compuestos quimicos.

= El nedn y el argon se utilizan principalmente como componentes de elementos
de iluminacion por su propiedad de emitir luz cuando son atravesados por una corriente
eléctrica.



QUIMICA ORGANICA



1. PROPIEDADES DEL CARBONO

< La quimica orgénica se encarga de estudiar los compuestos que forman parte de
los organismos vivos. Una caracteristica comin de €stos es que estan formados por
atomos de carbono. Se conocen cerca de cinco millones de sustancias organicas.

El hecho de que el carbono sea capaz de formar una variedad tan grande de
compuestos se debe a sus propiedades a la hora de crear un enlace. La configuracion
electronica del carbono se muestra en el dibujo inferior:

|++| | A | A | | C:1s*2s 2p

Por lo que se ve, el carbono podra actuar con dos enlaces, siendo éstos relativa-
mente inestables (la energia del enlace no es muy alta). Ademas de esta configuracion
electronica, el carbono presenta hibridacion sp’, o que implica la existencia de cuatro
enlaces, que resultan ser muy estables.

Los compuestos organicos estan formados por carbonos con cuatro enlaces orien-
tados formando un tetraedro.




= Los dtomos de carbono pueden combinarse entre s{ y con otros elementos me-
diante un enlace sencillo, un enlace doble o un enlace triple. El enlace sencillo permite
a los atomos girar, mientras que los enlaces dobles y triples hacen que los atomos de
carbono queden en un plano orientados de forma fija.

= Para representar un compuesto organico se escriben los atomos que lo componen
y los enlaces entre ellos se dibujan con un guidén. En el caso en el que los d&tomos se
repitan y no sea posible la confusion, se suelen escribir los atomos agrupados

H H H H

H—C—C—C—C—H

H H H H

Es equivalente a:
CH,—CH,—CH,—CH,

2. TIPOS DE SUSTANCIAS ORGANICAS
HIDROCARBUROS

Los hidrocarburos son compuestos formados por carbono e hidrogeno. Si la ca-
dena de atomos de carbono es cerrada, los hidrocarburos se llaman ciclicos, y en caso
contrario se llaman lineales.

<= HIDROCARBUROS LINEALES

Son cadenas abiertas de d&tomos de carbono enlazados entre si. Los enlaces que
quedan libres se unen a atomos de hidrogeno. En funcion del nimero de dtomos que for-
men la cadena, el hidrocarburo se nombra usando el prefijo:



ATOMOS
DE CARBONO FREFLIO

1 met-
2 et-

3 prop-
4 but-

5 pent-
6 hex-

7 hept-

= ALCANOS

= Formulacion
Cuando los enlaces entre los carbonos son sencillos, los compuestos se llaman
alcanos, que responden a la formula general C H,,,,, en la que n representa los atomos
de carbono presentes en la cadena.
Los anteriores prefijos se complementan con el sufijo -ano, quedando como:
Metano CH,
Etano CH,— CH,
Propano  CH,— CH,— CH,
Butano CH,— CH,— CH,— CH,
Cuando las sustancias anteriores pierden un atomo de hidrogeno, se forma el lla-
mado radical alquilo que se nombra sustituyendo el sufijo -ano por el sufijo -il:
Metil CH,—
Etil CH,— CH,—
Propil CH,— CH,— CH,—
Buti CH,— CH,— CH,— CH,—
= Puede ocurrir que algunas cadenas se ramifiquen uniéndose a estos radicales.

En ese caso, los compuestos, se nombran siguiendo las siguientes reglas:



1. Se identifica la cadena con mayor niimero de carbonos, y ésa sera la cadena
principal.

2. Se numeran los dtomos de esta cadena de forma que si hay ramificaciones, los
nameros de los atomos de carbono donde se enlazan, sean lo menores posibles.

3. Si hay varios radicales del mismo tipo, se escriben separados por comas los
nimeros correspondientes a los atomos donde se unen (aunque se repitan)
los radicales, y se anteponen los prefijos di-, tri-, tetra-, etc...

4. Si hay varios radicales de tipos diferentes, se nombran por orden alfabético,
sin tener en cuenta los prefijos dichos en el punto anterior.

5. Entre los nimeros localizadores y los nombres de los radicales se escriben
guiones.

Algunos ejemplos de las reglas anteriores:
CH,— CH — CH,—CH,—CH,

CH,
CH,
Para nombrar el compuesto anterior tenemos que contar el nimero de carbonos
en la cadena mas larga. Por la regla 1), y el dibujo siguiente, se ve que se trata de un
hexano y no de un pentano:

4 3 2 1 4 5 3 2 1
CH,— CH—CH,—CH,—CH, CH—CH —CH,—CH,—CH,
CFZ 5 CFZ
CH, ¢ CH,

Después hay que ver donde se coloca el radical. Dependiendo del extremo desde
el que comencemos a nombrar los carbonos, hay dos posibilidades. Por la regla 2.) se
usa la primera, que coloca la ramificacion en el carbono 3, y no en el 4.

4 5 3 2 1

3 5 6 4 3
CH,— CH — CH,— CH,— CH, CH,— CH — CH,— CH,—CH,

CH, 2 CH, s

CH, ! CH, ¢



Aplicando la regla 5.), el compuesto se nombraria como 3-metilhexano.
El siguiente compuesto tiene dos radicales etil que por la regla 3.) se nombran:
CH,

CH,— C —CH,—CH,— CH,

CH,
usando el prefijo di-. Numerando los carbonos de forma adecuada, el compuesto es el
2,2-dimetilpentano.
Para el siguiente compuesto, se usa la regla 4), ordenando los radicales en orden

alfabético: 3-etil-3-metilhexano:
CH,

CH,—CH,— C — CH, — CH,—CH,

C|H2
CH,
Por Gltimo, un ejemplo en el que se tienen que tener en cuenta todas las reglas

anteriores:
CH, CH,

CH,—CH,— C — CH,— CH—CH,

CFZ
CH,
Los carbonos se numeran de forma que los radicales quedan en las posiciones de
CH, CH, CH, CH,
CH,—CH,— C —CH,—CH—CH; CH,—CH,— C —CH,—CH—CH,
6 5 4 3 2 1 1 2 | 3 4 5 6
Cfl2 CTI2
CH, CH,

menor orden (244 es mas pequeno que 335), y el compuesto se nombra como:

4-etil-2,4-dimetilhexano



= Propiedades

Los alcanos son sustancias moleculares apolares. Por esta razon, no son solubles
en agua, pero si lo son en liquidos apolares. Por lo mismo, s6lo estin sometidos a
fuerzas débiles como las de Van der Waals, con lo que las temperaturas de fusion
y ebullicidon son bajas, aunque el valor concreto depende del peso molecular de la
sustancia, y los de mayores masas moleculares permanecen solidos a temperatura
ambiente.

Los alcanos son poco reactivos en general, porque los enlaces C—Cy C—H
son bastante fuertes.

Los alcanos se obtienen a partir del petroleo, mediante separacion por los diferentes
puntos de fusion y ebullicion.

= ALQUENOS

= Formulacion
Si la cadena incluye por lo menos un enlace doble, los compuestos se llaman alque-
nos. Se nombran como los alcanos, sustituyendo el sufijo -ano por el sufijo -eno.
Eteno CH, =CH,
Propeno CH,—CH=CH,
1-Buteno CH, =CH— CH,— CH,
2—Buteno CH,— CH=CH—CH,

Como se ve en las formulas anteriores, si hay duda, se especifica la posicion del
enlace doble con un niimero antes que la indica, numerando los carbonos de forma que
el enlace doble tenga el menor localizador posible.

Si hay varios enlaces, se especifican las respectivas posiciones y se anteponen los
prefijos di-, tri-, ... a la terminacion -eno.

1,2 — Butadieno CH, =C=CH—CH,
1,3— Butadieno CH, =CH—CH=CH,
En el caso de existir ramificaciones, el enlace doble debe quedar en la cadena

principal, no en una ramificacidon, aunque la longitud de la cadena sea menor que
considerando la ramificacion como cadena principal.



Los radicales derivados se nombran con el sufijo -enil:
1-Propenil CH,—CH=CH—
Etenil CH, =CH—

= Propiedades

Los alquenos tienen unas propiedades similares a las de los alcanos, con la dife-
rencia de presentar una mayor reactividad por la presencia del enlace doble que tiende
a convertirse en sencillo cuando es atacado por algunos compuestos.

= ALQUINOS

= Formulacion
Ocurren cuando en la cadena tenemos al menos un enlace triple. Se nombran
usando el prefijo -ino:
Etino CH=CH
Propino CH=C—CH,
1 —-Butino CH=C-—CH,—CH,
2 -Butino CH,—C=C—CH,

Las reglas de formulacidon son las mismas que en el caso de los alquenos.

En el caso de que en una cadena existan enlaces dobles y triples a la vez, se nom-
bran primero los enlaces dobles (terminados en -en), y luego los triples, numerando de
forma que queden los menores localizadores posibles para los enlaces dobles o triples,
sin distinguir el tipo. Por ejemplo:

CH,=CH=CH—CH,=CH,
se nombra como 3-penten-1-ino (no 2-penten-4-ino).
El radical correspondiente se nombra con el sufijo -inil:
Etinil CH=CH—
Propinil CH=C—CH,—
1 —Butini CH=C—CH,—CH,—
2 —Butinil CH,—C=C—CH,—



= Propiedades
Las propiedades de los alquinos son similares a las de los alquenos.

= HIDROCARBUROS CICLICOS

= Formulacion

Los hidrocarburos ciclicos son aquellos que forman una cadena cerrada. Se nom-
bran anteponiendo el prefijo ciclo- antes del nombre correspondiente, segiin sea un
alcano, un alqueno o un alquino.

s PN
CH CH \ CH, CH,

CHZ\ CH, | 2 2 CH, CH, |

/ CH CH

CH \ / 2 2
? CH, CH, CH,—— CH, Ny ”

2

Los compuestos anteriores se llaman, por tanto, ciclopropano, ciclobutano, ciclo-
pentano y ciclohexano.

Si hay radicales, se nombran siguiendo las mismas reglas que hemos explicado al
ver los hidrocarburos lineales.

CH CH,
/ 2\ |
CH CH cH, CH———¢C
i |
| | ot
C H CH

CH H
/
\CH2

Estos compuestos corresponden con el 1,3-ciclohexadieno, ciclopropeno y 1-me-
til-1,3-ciclobutadieno.

= Propiedades
Las propiedades de los hidrocarburos ciclicos son similares a los equivalentes de
cadena abierta, aunque los puntos de ebullicion son algo mayores.



<= HIDROCARBUROS AROMATICOS

= Formulacion
Los hidrocarburos aromaticos son compuestos que se derivan a partir del benceno,
una cadena de seis carbonos unidos por enlaces alternativos simples y dobles:

H
|

¢S
C C
/ AN
H \C/ H
H

Para no especificar los enlaces dobles o simples, el benceno se representa por el
simbolo:

Cuando al benceno hay unido un elemento o radical, el nombre correspondiente
se antepone al del benceno. CH

Cl

/

3

CH,-CH,
Los compuestos anteriores corresponden al etilbenceno, clorobenceno y metil-
benceno.
Si hay dos grupos unidos, se nombran en orden alfabético anteponiendo los prefijos
orto-,meta-, para-:



DISTANCIA ENTRE ENLACES PREFIJO
1 orto-
2 meta-
3 para-

Cuando los grupos se repiten, se usan los prefijos di-, tri-, etc., como en el caso
de los hidrocarburos de cadena abierta.

Asi, los compuestos siguientes se llaman m-etilpropilbenceno (o 1-etil-3-propil-
benceno), o-clorometilbenceno (o 1-cloro-2-metilbenceno) y p-dietilbenceno (1,4-
dietilbenceno):

CH, - CH, - CH, CH CH,- CH,

3
Cl

CH,-CH,
CH,-CH,
Cuando hay mas de dos grupos, se siguen las mismas reglas que para nombrar

cadenas abiertas de hidrocarburos (numerar las posiciones de los grupos buscando el
menor namero posible y por orden alfabético):

CH, - CH, - CH, CH, - CH,
Cl

CH,- CH, CH,

CH,-CH,
Las sustancias del dibujo superior son el 1-etil-3-metil-5-propilbenceno y el 1-cloro-
2,5-dietilbenceno.
El radical que corresponde al benceno recibe el nombre de fenilo:



CH,- CH - CH, - CH, - CH, - CH,~- CH, - CH,

de forma que el compuesto anterior se nombra como 2-feniloctano.

Otros compuestos aromaticos se forman por la unidn de varios anillos bencénicos.
Algunos ejemplos son el bifenilo, el naftaleno y el fenantreno, representados en el
dibujo inferior:

90 0O ©©

= Propiedades

Los dobles enlaces interiores proporcionan al benceno y sus derivados una esta-
bilidad mayor que a los correspondientes alquenos con igual niimero de atomos de
carbono, asi como un punto de fusion y ebullicién también mayor.

Son apolares, con lo que solo se disolveran en liquidos también apolares.

Las reacciones que se producen con mayor facilidad son aquellas en las que
uno de los atomos de hidrogeno se sustituye por cualquier otro elemento o com-
puesto, ya que los enlaces que forman la estructura ciclica no se rompen con mucha
facilidad.

HALOGENUROS DE ALQUILO

= Formulacion

Se llama halogenuros de alquilo a los hidrocarburos (por eso lo de alquilo) en los
que algin atomo de carbono es sustituido por un dtomo de algiin elemento haldégeno
(principalmente el cloro).



Para nombrarlos, se antepone al nombre del hidrocarburo el nombre del elemento
correspondiente. Si hay varios, se nombran como si de radicales se tratasen, siempre
intentando que los localizadores formen el menor niimero posible:

Cloroetano CH,—CH,CI
1,1-Dicloroetano  CH,— CHCI,
1,2 - Dicloroetano CH,Cl—CH,CI

= Propiedades

Los halogenuros tienen unas temperaturas de fusion y ebullicion superiores a los
de los correspondientes hidrocarburos, pues tienen un peso molecular mayor.

Los compuestos de este tipo se utilizan en forma de polimeros (véase pagina 233)
por sus especiales propiedades, como el teflon, el PVC y el neopreno.

ALCOHOLES

= Formulacion
Los alcoholes se forman cuando un hidrégeno de un hidrocarburo se sustituye
por un grupo —OH. Se nombran usando el sufijo -ol al nombre del correspondiente
hidrocarburo, y especificando la posicion del grupo —OH.
Metanol CH,OH
1-Butanol CH,0OH—CH,—CH,—CH,
2—-Butanol CH,—CHOH—CH,—CH

3
Cuando el grupo hidroxilo se repite, se especifican las posiciones en el menor
orden posible, cambiando el sufijo -ol por -diol, -triol, etc., dependiendo del niimero
de grupos —OH presentes:
1,2 — Butanodiol CH,OH— CHOH—CH,—CH
1,2,3—Propanotriol =~ CH,OH—CHOH—CH,OH

3

Si el grupo —OH acttia como radical, se nombra con el prefijo hidroxi-.

= Propiedades
El grupo —OH hace que los alcoholes sean sustancias polares, lo que permite la
formacion de enlaces de puente de hidrogeno entre las moléculas, por lo que los al-



coholes presentan puntos de ebullicidon muy altos comparados con los correspondientes
hidrocarburos, ademas de ser solubles en sustancias polares como el agua (aunque esta
solubilidad va decreciendo con el nimero de carbonos que forman el alcohol).

FENOLES

= Formulacion
Cuando se sustituye un hidrogeno por un grupo —OH en un derivado del benceno, se
obtienen los llamados fenoles, que se nombran como cualquier hidrocarburo aromatico.
OH OH OH
CH,-CH, CH,-ClI

Cl
Asf los siguientes compuestos se llaman fenol, o-etilfenol y 4-cloro-2-etilfenol.

ETERES

= Formulacion
Los éteres se forman a partir de la union de dos hidrocarburos a ambos lados de
un atomo de oxigeno. Es decir, tenemos algo como esto:

R—O—R’
Se nombran escribiendo los nombres de los dos hidrocarburos, primero el mas
sencillo, y después el méas complicado, unidos por la particula -oxi-.
Una forma alternativa de nombrarlos es escribiendo en orden alfabético los dos

radicales y anadirles el sufijo -eter. Si los hidrocarburos son iguales se puede escribir
di- + nombre del radical hidrocarburo + éter:

metoxipropano (o metilpropileter) CH,—O-—CH,—CH,—CH,
metoximetano (o dimetileter) CH,—O—CH,



= Propiedades

Los éteres son poco reactivos, de punto de ebullicion bajo (a diferencia de los alcoholes
no forman puente de hidrogeno entre sus moléculas). El oxigeno intermedio puede interac-
cionar con los 4&tomos de hidrogeno del agua, de forma que forma este puente.

Por la misma razon, pueden actuar como disolventes de muchas sustancias.

ALDEHIDOS
= Formulacion

Los aldehidos son hidrocarburos en los que sustituimos un hidrogeno terminal (de
los extremos de la cadena del alcano) por un grupo carbonilo (=CO). La estructura es
la siguiente:

H

| — R—CHO
R—C=0

No debes confundir este grupo —CHO con el grupo -COH- o —-CHOH, que
corresponden a un alcohol, pues como puedes ver en el dibujo cada uno representa

una cosa diferente: H
H |
| R—C—O0—H
R—C=0 |
. H
aldehido alcohol

Se nombran escribiendo la terminacidn -al en la formula del correspondiente
hidrocarburo. En el caso de tener los grupos carbonilo a ambos extremos de la cadena
del hidrocarburo se anade el prefijo di-, quedando -dial:

Butanal CH,—CH,—CH,—CHO
Butanodial CHO—CH,—CH,—CHO

= Propiedades
El grupo carbonilo hace que aparezca polaridad en los compuestos que lo contienen,
aunque no se crean enlaces por puente de hidrogeno. Por esta razon las temperaturas



de ebullicion son intermedias entre los hidrocarburos y los alcoholes equivalentes en
nGimero de carbonos.

Los compuestos de menor peso atdmico son solubles en agua, por la interaccion
de los oxigenos del grupo carbonilo con los hidrogenos de ésta.

La reactividad de estos compuestos es media.

CETONAS

= Formulacion

Las cetonas corresponden al caso en que el grupo carbonilo estd en un carbono
intermedio (secundario) de la cadena que forma el hidrocarburo. Se nombran con la
terminacion -ona, y en caso de que el grupo aparezca varias veces se utilizan las ter-
minaciones -diona, -triona, etc.., numerando las posiciones de ser necesario:

Propanona CH,—CO—CH,
2,3—Pentanodiona CH,—CO—CO—CH,—CH,

= Propiedades
Las propiedades de las cetonas son basicamente iguales a las de los aldehidos, y
por los mismos motivos.

ACIDOS CARBOXILICOS

= Formulacion
En este caso el grupo que aparece es el grupo carboxilo -COOH, cuya féormula
es la siguiente:
R—C=0

OH

Se nombran usando la terminacion -oico, anteponiendo al correspondiente nombre
la palabra 4cido. En el caso de dos grupos carboxilo, se antepone el prefijo di-:

Acido propanoico CH,—CH,—COOH
Acido propanodioico COOH—CH,— COOH



= Propiedades
El grupo carboxilico tiene propiedades que hacen que las correspondientes sustan-
cias se comporten como acidos. Son sustancias polares, como los alcoholes, y forman
enlaces de puentes de hidrogeno. Sus puntos de ebullicion son mayores que el de los
alcoholes equivalentes. El motivo es que el puente de hidrogeno formado entre dos
grupos carboxilicos es doble:
R—C=0 .. . H—O

OH .. . ..0=C—R

Para los compuestos de cadena corta, este enlace es tan fuerte que parecen for-
mar una Gnica molécula. Esta propiedad recibe el nombre de dimerizacion.

ESTERES

= Formulacion

Los ésteres (no confundir con los éteres que hemos visto antes) se forman
cuando en un acido carboxilico (recuerda, con el grupo funcional —-COOH), el
hidrégeno se sustituye por un radical de hidrocarburo. La féormula general de estos

compuestos es:
R—C=0

O—R'

Se nombran sustituyendo la terminacion -oico del acido con la terminacion -ato,
y especificando el nombre del radical que se ha unido a él:

Etanato de metilo  CH,— COOCH,
Propanato de etilo CH,—CH,—COOCH, —CH,

= Propiedades

En los ésteres, como no se forman los enlaces de hidrogeno, las temperaturas
de ebullicion son menores y son menos solubles en agua que los acidos correspon-
dientes.



AMINAS

= Formulacion

Las aminas son compuestos en los que se unen una o varios radicales a un ato-
mo de nitrégeno. Seglin el nlimero de estos radicales podemos tener tres tipos de
aminas:

R
NH—R |
R—NH, | N—R'
Rl
RH

Los tipos de amina representados arriba reciben el nombre de primarias, secun-
darias o terciarias.

Las aminas se nombran ordenando alfabéticamente los radicales que la forman
y usando la terminacion amina. En caso de repeticion de estos radicales, se usan los
prefijos di- o tri-.

Etilamina CH,—CH,—NH,
Butilmetilamina CH,—CH,—CH,—CH,—NH—CH,
Trimetilamina ~ CH,—N(CH,)—CH,

En compuestos en los que la amina no es el grupo principal (un caso muy im-
portante de este tipo son los aminoécidos), se utiliza el prefijo amino- al formular el
compuesto. Por ejemplo:

CH,—CH,—CH(NH, )—COOH acido 2 — aminobutanoico

= Propiedades

Suelen tener un fuerte caracter basico, capturando el grupo —NH, protones del
agua quedando como —NH,,.

Por otro lado, la diferente electronegatividad lleva a que exista enlace de puente
de hidrogeno entre las moléculas, aunque por la diferencia de electronegatividad entre
el Ny el O, éste es mas débil que en el caso de los alcoholes y, por tanto, los puntos
de ebullicidn son menores que en el caso de los correspondientes alcoholes, y la solu-
bilidad sera también menor.



AMIDAS

= Formulacion
Las amidas son compuestos derivados de los acidos carboxilicos en los que el
grupo —OH del mismo se sustituye por un grupo amino, que puede ser sencilla, con un
radical o unida a dos radicales:
—N—R
—NH, —NH—R |
R '
Se nombran sustituyendo la terminacion -oico del 4cido del que derivan por la
terminacion -amida:
Etanamida CH,—CONH,
Butanamida CH,—CH,—CH,—CONH,

Etandiamida H,NOC— CONH,

Cuando tenemos amidas secundarias o terciarias (Ilamadas también N-sustituidas
y N,N- sustituidas), se antepone a los nombres de los radicales la letra N:

N — Metiletanamida CH,—CO—NH—CH,
N,N —Dimetiletanamida CH,—CO—N(CH,),

= Propiedades

El grupo amida presenta una alta polaridad, por lo que las fuerzas intermoleculares
seran intensas, y las sustancias tendran puntos de fusion y ebullicion altos.

También hay mucha menor afinidad y capacidad de reaccionar con los protones
presentes en el agua, con lo que son sustancias menos basicas que las aminas equiva-
lentes. En general, son sustancias bastante estables.

NITROCOMPUESTOS

= Formulacion

Se llaman nitrocompuestos a aquellos que presentan el grupo —NO,. Para nombrar-
los se nombran cono si de un radical normal se tratara, con el prefijo nitro-, especifi-
cando la posicion del carbono al que se une cuando sea necesario.



= Propiedades

El grupo nitro hace que aparezca polaridad en las moléculas. Si la cadena
de carbonos no es muy grande, los compuestos correspondientes seran hidroso-
lubles.

En cuanto a los puntos de ebullicion, son superiores a los de los hidrocarburos de
equivalente peso molecular por la existencia de esta polaridad y las fuerzas bipolares
asociadas.

NITRILOS

= Formulacion
Se llaman nitrilos a los compuestos con el grupo funcional —C = N . Se nombran
usando el sufijo -nitrilo a continuacion del nombre del hidrocarburo del que derivan:

CH,

CH,—CH,—C=N CH,—CH—C=N

Los compuestos de arriba reciben el nombre de propanonitrilo y 2-metilpropa-
nonitrilo.

= Propiedades

Las propiedades de los nitrilos son similares a las de los nitrocompuestos con la
salvedad de la mayor polaridad que el grupo CN tiene respecto al grupo nitro.

Por eso, los compuestos correspondientes son bastante hidrosolubles, y los puntos
de ebullicion son relativamente elevados.

3. ISOMERIA

Se llaman isémeros a los compuestos que tienen la misma formula molecular (es
decir, el mismo nimero de atomos de cada elemento), pero diferente estructura (los ato-
mos estan ordenados de diferente forma). Por ejemplo, el pentano y el 2-metilbutano



tienen como formulas moleculares C;H,,, mientras que sus formulas estructurales son,
respectivamente:
CH

CH,—CH,—CH,—CH,—CH, 3
CH,—CH—CH,—CH,

Hay varios tipos de isomeria. La isomeria puede ser plana (cuando la diferencia
entre las sustancias depende de la distribucion de los atomos y grupos de radicales
en las moléculas, es decir, de como «se conectan» los atomos), o espacial (cuando
teniendo la misma estructura, la diferencia se debe a la orientacion relativa de alguno
de los atomos o grupos).

Dentro de cada tipo de isomeria hay varias subclases:

ISOMERIAS PLANAS

=]ISOMERIAS DE CADENA

Los compuestos son diferentes por estar los radicales unidos de diferente forma,
es decir, la cadena de atomos de carbono tiene diferente estructura.
Ejemplo de compuestos que tiene isomeria de cadena son el 2-metilbutano y el

pentano:

CH,— CH—CH,—CH, CH,—CH,—CH,—CH,—CH,
CH,

= ISOMERIAS DE POSICION

Se da este tipo de isomeria cuando los compuestos tienen los mismos grupos o

enlaces, pero la posicion de éstos es diferente:

CH,—CH,— CO—CH, CH,—CH,—CH,—COH



=ISOMERIAS DE FUNCION

Las isomerias de funcidn aparecen cuando los isdmeros estan formados por
diferentes grupos funcionales (como en el ejemplo, un grupo C=0 actuando como
aldehido o cetona).

ISOMERIAS ESPACIALES

< ISOMERIAS CIS-TRANS

Este tipo de isomerfas se dan cuando debido a dobles enlaces entre dos atomos
de carbono (que impiden su rotacidén) un mismo compuesto puede tener radicales o
atomos que pueden quedar uno al lado del otro (estructura cis), o enfrentados entre s{
(estructura trans).

En el dibujo anterior se pueden ver dos compuesto, el primero con la estructura
cis y el segundo con la estructura trans:

< ISOMERIAS OPTICAS

Estas isomerias se dan si hay un carbono unido con especies diferentes en cada uno
de sus enlaces. Cuando esto ocurre, hay dos posibles orientaciones de estos enlaces,
que son uno imagen especular del otro, denominadas orientacion levogira y orientacion
dextrogira.

El que se llamen isomerias Opticas y los nombres de dextrogira y levogira tienen
que ver con propiedades que presenta la luz polarizada cuando se la hace atravesar
estas sustancias, y que tienen que ver con la orientacion de dicha polarizacion (la po-
larizacion viene a ser la direccion en la que se produce el movimiento ondulatorio de
la onda electromagnética que forma la luz).

COOH COOH COOH
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C
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4. REACCIONES DE LA QUIMICA ORGANICA

<= Las reacciones tipicas de la quimica organica suelen ocurrir entre una sustancia
que en el transcurso de la reaccion cambia alguno de sus grupos funcionales o su
estructura, y que recibe el nombre de sustrato, por la accion de otras sustancias
a las que se llama reactivos.

Los reactivos que toman parte de las reacciones de la quimica organica, pueden
clasificarse principalmente en tres tipos, seglin sus caracteristicas y los motivos que
originan su reactividad:

CLASIFICACION DE LOS REACTIVOS

= RADICALES LIBRES

Los radicales libres tienen un electron no apareado, lo que implica que tienen
una gran reactividad, pues tienden a unirse a cualquier &tomo o especie que acepte
compartir ese electron.

= REACTIVOS NUCLEOFILOS

Estas sustancias tienen un exceso de carga negativa, por lo que tienen afinidad por
las zonas de los compuestos con un defecto de carga electronica. Los iones negativos
de cualquier tipo actuaran como reactivos nucledfilos, asi como los compuestos con
un par de electrones sin compartir (bases de Lewis).



= REACTIVOS ELECTROFILOS

Reciben este nombre los compuestos que presentan un defecto de carga electro-
nica que origina una tendencia a reaccionar o atacar compuestos (o aquellas partes de
los mismos) con un exceso de carga negativa. Seran reactivos electrofilos los iones
positivos o las sustancias con capacidad para aceptar un par de electrones (acidos de
Lewis).

POLARIDAD DE LAS SUSTANCIAS ORGANICAS

En las moléculas organicas pueden existir diferencias respecto a las densidades
electronicas en diferentes zonas de las mismas. Hay dos causas principales que originan
estas polaridades:

<= EFECTO INDUCTIVO

En los enlaces o, la diferente electronegatividad de los elementos que forman el
enlace, origina el desplazamiento de los electrones, creando una distribucion de carga
negativa -0 en un extremo del enlace y otra +0 en el otro extremo. Este fendmeno
recibe el nombre de efecto inductivo.

En una cadena de atomos, el efecto inductivo puede propagarse a los atomos conti-
guos, aunque la intensidad de dicho efecto decrece muy rapido y es casi imperceptible
mas alla de un par de atomos del enlace donde originalmente se genera la induccion.

Hay grupos como NO,, CN, COOH, OH que atraen los electrones del corres-
pondiente enlace con el &tomo de carbono, y se dicen que tienen un efecto inductivo
negativo, y otros grupos como el CH, que tienden a ceder los electrones del enlace,
presentando efecto inductivo positivo.

El efecto se representa como una flecha en la que se apunta hacia la direccion en
la que se ceden los electrones, y se indica la diferencia de carga en cada parte.



= EFECTO MESOMERO

En un enlace m, la nube de probabilidad de los electrones que lo forman no esta
limitada al espacio entre los atomos, sino que permite que aquéllos se sitlien en las
proximidades de uno de los ntcleos enlazados.

En enlaces dobles y triples puede aparecer este efecto llamado mesdmero, que
puede propagarse en cadenas con enlaces alternados (un atomo si y otro no) de forma
mas intensa que en el caso del efecto inductivo.

Este efecto se representa escribiendo las dos formas resonantes que pueden existir.
Una en la que los electrones forman enlace, y otra en la que estan localizados en uno

de los atomos:
H

H
~,) ®©
CH,—CH —1 LSS CH,-CH

\\0

©
(@]

Es por este efecto mesdmero por el que algunas veces, se dice que un enlace doble
se comporta como un «enlace y medio».

MODOS DE RUPTURA DE LOS ENLACES

Dependiendo del modo en que quedan los electrones después de la rotura de un
enlace, las reacciones se clasifican en:

< REACCIONES RADICALARIAS

Se llaman as{ a las reacciones en las que los electrones que forman el enlace
covalente quedan distribuidos entre los dos &tomos o moléculas que se disocian. Es-
quematicamente, podriamos escribir este tipo de reacciones como:

A-B—SA+B

La ruptura del enlace se llama homopolar u homolitica.



Los elementos resultantes de estas reacciones son radicales libres y, por tanto, muy
reactivos. Las reacciones de este tipo pueden producir reacciones en cadena en las que
los radicales van atacando a otras sustancias, convirtiéndolas a su vez en radicales:

A"+C-D>A-C+D’
La cadena de reacciones termina cuando los diversos radicales generados acaban
reaccionando y combinandose entre si.

Este tipo de ruptura de enlace ocurre con mas facilidad cuando las electronegati-
vidades de los &tomos que lo forman son similares.

<= REACCIONES IONICAS

En estas reacciones, los electrones que formaban el enlace permanecen con una

de las especies lo que origina que tengamos dos iones
A-B—>A"+BI

Esta forma de rotura del enlace se conoce como heterolitica o heteropolar.

La rotura de estos enlaces es mas facil cuanto mayor sea la polaridad del enlace
(mayor desplazamiento de los electrones hacia uno de los compuestos o elementos), y
cuanto mayor sea la facilidad del medio para la formacidn de iones (por ejemplo, en
una disolucion con un liquido polar).

Si el atomo de carbono es el que retiene los electrones, queda con carga negativa
y recibe el nombre de carbanion:

-C-A—->C +A"

Si es el atomo de carbono el que pierde los electrones, queda con carga positiva

formando un i6n carbonio, también llamado carbocation:

-C-B—>C+B

TIPOS DE REACCIONES ORGANICAS

<= REACCIONES DE SUSTITUCION

El esquema general de una reaccion de sustitucion es el siguiente:
R-A+B—->R-B+A



Un atomo o grupo del sustrato es sustituido por otro a&tomo o grupo reactivo.
Dependiendo de la naturaleza del reactivo, las reacciones se llaman de sustitucion
radicalica (SR), sustitucion electrofila (SE) y sustitucion nucledfila (SN).

= REACCIONES DE ADICION

En las reacciones de adicion se rompe un enlace doble o triple de la cadena de
carbonos quedando las parten constituyentes de los reactivos incorporados a la cadena
del sustrato original. Es decir:

|
C:C|+A—B—>A—C—C—B

Las reacciones de adicion aprovechan el hecho de que el enlace doble o triple es
menos fuerte (necesita menor energia para romperse) que un enlace simple. Las reac-
ciones de adicion pueden ser electrofilas o nucledfilas.

<= REACCIONES DE ELIMINACION

Serfan las contrarias a las anteriores. En ellas el sustrato pierde dos grupos molecu-
lares que se combinan entre si. Es decir:

|
A—C—C—B—>C| = C|+A—B

= REACCIONES DE TRANSPOSICION

En estas reacciones un atomo o grupo de atomos cambia su posicion dentro de la
molécula. EI compuesto resultante es un isomero del original.
Un ejemplo de este tipo de reaccidn es:

H H

CH,=C—OH—CH,—C=0



= REACCIONES DE CONDENSACION

En este tipo de reacciones dos moléculas organicas se combinan entre si, obtenién-
dose, ademas de la molécula resultante, otras residuales (habitualmente agua y otras
especies de pequeno tamafo).

En el siguiente ejemplo se combinan un acido y una amina para dar una amida y
agua:

11 ]
R—C+N—R'->R—C—N—R'+H,0

OH H

= REACCIONES REDOX

Los principales procesos de oxidacion reduccion son las reacciones de combus-
tion. En ellas la cadena de atomos de carbono se rompe, combinadndose con oxigeno
desprendiendo gran cantidad de energia, y quedando como principales productos
resultantes CO, CO,, H,0.

Hay otras reacciones redox mas complejas, y que son muy habituales en la quimica
organica. Algunas de ellas son la base de los ciclos metabodlicos de los seres vivos.

5. POLIMEROS

El atomo de carbono tiene la capacidad de poder formar cadenas de gran longitud
como ya hemos visto. Algunas de ellas llegan a los miles de &tomos combinados. Estas
sustancias reciben el nombre de macromoléculas (macro = grande).

Dentro de las macromoléculas hay unas sustancias muy importantes llamados
polimeros. Los polimeros estan formados por la combinacion repetida de unida-
des pequefias llamadas monomeros. Es decir, los polimeros son combinaciones
de grupos de atomos. Estas combinaciones pueden repetirse cientos o miles de
veces.

El proceso mediante el cual estas unidades basicas se combinan recibe el nombre
de polimerizacion.



CLASIFICACION DE LOS POLIMEROS

Los polimeros pueden clasificarse en funcion de diversos criterios:

= ORIGEN: NATURALES Y SINTETICOS

En funcion de su origen se clasifican en naturales y sintéticos. Dentro de los
polimeros naturales destaca el caucho, formado por la polimerizacidon del 2-metil,
1,3-butadieno:

CH, =C—CH =CH,
2 —metil — 1, 3— butadieno
CH

3

< PROPIEDADES: FIBRAS, ELASTOMEROS Y PLASTICOS

Segtin sus propiedades fisicas se puede hablar de:

= Fibras. Son polimeros lineales. Su disposicion molecular hace que puedan
utilizarse como tejidos. La seda es un ejemplo de fibra natural, mientras que el
nailon y el kevlar son ejemplos de fibras artificiales.

= Elastomeros. Tienen una gran elasticidad, de forma que al deformarse recuperan
su forma inicial. El neopreno es un ejemplo de elastomero.

= Plasticos. Son polimeros moldeables. Dependiendo de si el proceso de moldea-
do (en caliente) puede hacerse una o varias veces hablamos de termoestables o
termoplasticos. En los segundos, el proceso de polimerizacion ocurre durante
el calentamiento, de forma que después éste es irreversible.

= COMBINACION: HOMOPOLIMEROS Y COPOLIMEROS

En funcidén de los elementos que forman la cadena del polimero, llamamos ho-
mopolimero a los polimeros formados por un Gnico tipo de monémero, mientras
que reciben el nombre de copolimero los polimeros formados por dos o mas tipos de
mondomeros.



REACCIONES DE POLIMERIZACION

= POLIMERIZACION POR ADICION

Estos polimeros se producen mediante una reaccion de adicion, en la que los mo-
ndmeros se combinan formando el correspondiente polimero final.

Ejemplos de polimeros de adicion son el polietileno (derivado del etileno o eteno),
el polipropileno (a partir del propileno o propeno), el policloruro de vinilo o PVC
(derivado del cloruro de vinilo o cloroeteno), el poliestireno (derivado del estireno,
CH, = CH - CH, y el teflon (obtenido a partir del tetrafluoroeteno CF, = CF,).

= POLIMERIZACION POR CONDENSACION

Como vimos en las reacciones de condensacion en este caso, al unirse los mono-
meros obtenemos el polimero y agua u otra sustancia sencilla.

Ejemplos importantes de polimeros de condensacion son los poliesteres y las polia-
midas. Estos son grupos generales de sustancias que consisten en la formacion de los
polimeros mediante una reaccion de esterificacion o una de amidacion, que consisten
en lo siguiente:

ﬁ

R—C+0—R'->R—C—O—R'+H,0

OH H
Reacciones de esterificacion

i I
R—C+N—R'->R—C—N—R'+H,0

OH H

Reacciones de amidacion



Para que se puedan formar polimeros serd necesario que tengamos los grupos que
se unen en ambos extremos de las cadenas.

Ejemplos concretos de poliéster es el PET formado por la unidn del acido tereftalico
y el etilenglicol, con propiedades de poca reactividad, resistencia y rigidez.

Por su parte una poliamida de gran difusion es el nailon, combinacion del acido
adipico COOH - (CH,), — COOH y la hexametilendiamina NH, — (CH,), — NH,. El
nailon tiene caracteristicas parecidas a la seda, pero es mucho mas resistente.
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