





 Categories
 Top Downloads









Login
Register
Upload











Search












	
Categories

	
Top Downloads

	
	
Login

	
Register







Search











	
Home

	_Química general

 _Química general


July 7, 2017 | Author: lucrepastrana6962 | Category: Mixture, Proton, Matter, Chemistry, Neutron 


 DOWNLOAD PDF - 2.6MB



 Share
 Embed
 Donate



 Report this link







Short Description

Download _Química general...



Description


TÉCNICO SUPERIOR BIOTECNOLOGÍA Y ANÁLISIS QUÍMICO  



BIOLOGICO



QUÍMICA GENERAL



Docente: M. Sc. Patricia Carranza



Spinoza agradece a la docente su participación en este proyecto



Copyright 2001. Todos los derechos reservados por FUNDACIÓN SPINOZA. Prohibida su reproducción por cualquier medio



__________________________________________________________________Química general y aplicada



Í



NDICE



Objetivo de la materia, Contenido general y Metodología de estudio............................2 Programa Analítico.................................................................................................................3 Unidad 1. Definiciones básicas ¿Qué es la química? .................................................................................................................5 Materia.......................................................................................................................................7 Transformaciones físicas y químicas de la materia.............................................................9 Sustancias y mezclas..............................................................................................................10 Propiedades de la materia.....................................................................................................13 Sistemas materiales................................................................................................................14 Actividades prácticas.............................................................................................................16 Unidad 2.Átomos y moléculas Teoría atómica de Dalton......................................................................................................19 ¿Qué es un átomo?.................................................................................................................21 Número atómico (Z), número de masa e isótopos............................................................22 Masas atómicas......................................................................................................................23 ¿Qué son las moléculas?........................................................................................................25 Número de Avogadro y mol................................................................................................26 Volumen molar de los gases.................................................................................................29 Actividades prácticas.............................................................................................................30 Unidad 3. Fórmulas y nomenclatura de compuestos inorgánicos. Introducción............................................................................................................................34 Representación de compuestos............................................................................................35 Los números de oxidación....................................................................................................36 Formulación y nomenclatura de los compuestos..............................................................40 Compuestos iónicos: su formulación y nomenclatura.....................................................42 Compuestos moleculares: su formulación y nomenclatura.............................................46 Composición porcentual de un compuesto........................................................................60 ¿Qué es la Fórmula empírica?..............................................................................................61 Actividades prácticas.............................................................................................................63 Unidad 4. Reacciones químicas. Introducción............................................................................................................................67 Ecuaciones químicas..............................................................................................................68 ¿Cómo escribir y balancear una ecuación química?..........................................................69 Clasificación de las reacciones químicas............................................................................71



1



__________________________________________________________________Química general y aplicada



Reacciones de formación de compuestos inorgánicos......................................................72 Reactivo limitante...................................................................................................................76 Rendimiento teórico...............................................................................................................77 Actividades prácticas.............................................................................................................78 Unidad 5.Reacciones ácido-base y reacciones de óxido-reducción. Las reacciones ácido-base.....................................................................................................83 Propiedades químicas de los ácidos....................................................................................84 Propiedades químicas de las bases......................................................................................85 Soluciones acuosas de ácidos y bases..................................................................................85 Teoría de Arrhenius...............................................................................................................86 Definiciones de Brönsted y Lowry......................................................................................89 Clasificación de reacciones ácido-bases..............................................................................91 Reacciones de óxido-reducción............................................................................................93 Número de oxidación............................................................................................................94 Balanceo de ecuaciones óxido-reducción...........................................................................95 Actividades prácticas...........................................................................................................104 Unidad 6.Soluciones Soluto y solvente..................................................................................................................106 Unidades de concentración de las soluciones..................................................................107 ¿Cómo se realizan los cálculos para la preparación de las soluciones?.......................108 Dilución de las soluciones...................................................................................................111 Actividades prácticas...........................................................................................................112 Unidad 7. Termoquímica, Cinética Química y Equilibrio químico Termoquímica.......................................................................................................................115 Conceptos básicos................................................................................................................115 Intercambio de energía en las reacciones químicas........................................................117 Unidades de energía............................................................................................................118 Entalpía y calor de reacción...............................................................................................118 Entalpía estándar de formación.........................................................................................119 Variación de la entalpía de combustión............................................................................121 Cinética química...................................................................................................................122 Velocidad de reacción..........................................................................................................122 Factores que modifican la velocidad de reacción............................................................123 Catálisis enzimática.............................................................................................................126 Equilibrio químico...............................................................................................................127 Factores que afectan al equilibrio......................................................................................129 Actividades prácticas...........................................................................................................131 Bibliografía Consultada y sugerida.........................................................................................................134



2



__________________________________________________________________Química general y aplicada



Q



UÍMICA GENERAL Y APLICADA



Objetivos que el alumno debe lograr: ♦ Aprender los conceptos generales relacionados con las propiedades atómicas y moleculares de la materia. ♦ Aprender temas fundamentales de la química como las reacciones ácido-base y de óxido reducción. ♦ Aprender los conceptos teóricos para la preparación de soluciones y conceptos de cinética química. ♦ Aprender las herramientas necesarias para la comprensión de las técnicas y procedimientos utilizados en el trabajo de laboratorio. ♦ Comprender la interrelación de la Química con el resto de las asignaturas que integran la carrera. Contenido General: 1. Definiciones básicas. 2. Átomos y moléculas. 3. Fórmulas y nomenclatura de compuestos inorgánicos. 4. Reacciones químicas: Escritura y balanceo. 5. Reacciones ácido-base y de óxido reducción. 6. Soluciones: Unidades de concentración. 7. Termoquímica, Equilibrio Químico y Cinética Química. 8. Desarrollo de trabajos de laboratorio. ¿CÓMO ES LA METODOLOGÍA DE ESTUDIO? Este es su material para estudiar. Aquí va a encontrar el contenido teórico más importante que sustenta el sentido que la materia tiene en la carrera y el objetivo que se propone dentro del Plan de Estudios. Para ampliar sus necesidades de ahondar en algún tema, al final dispone de la bibliografía sugerida. Al final de cada tema o bloque temático encontrará actividades para realizar las que traerá resueltas una vez al mes cuando venga a los Trabajos de Laboratorio. En los encuentros tutoriales mensuales, luego de aclarar todas sus dudas se realizará una evaluación de las actividades que haya realizado En las clases de consultoría semanales dispondrá de la atención de la docente para aclarar cualquier duda sobre los contenidos teóricos, las actividades o cuestiones metodológicas viniendo al Instituto, o comunicándose por teléfono o por e-mail. No dude en hacerlo, una pequeña inquietud sin resolver, puede convertirse en un problema después!
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ROGRAMA ANALÍTICO.



Unidad 1 : Definiciones básicas: Química. Materia. Energía. Ley de conservación de la materia. Masa y peso. Propiedades físicas y químicas de la materia. Sustancias y mezclas. Sustancias simples y compuestas. Clasificación de los sistemas materiales. Estados de la materia. Composición porcentual de los sistemas. Unidad 2: Átomos y moléculas. Los postulados de Dalton. El átomo y sus partículas fundamentales. Número atómico. Número másico. Isótopos. Escalas de pesos atómicos. Escala del C-12. Moléculas. Atomicidad. Pesos moleculares. Concepto de mol. Número de Avogadro. Volumen molar de los gases en condiciones normales. Unidad 3: Fórmulas y nomenclatura de compuestos inorgánicos. Formación y nomenclatura clásica y IUPAC de compuestos inorgánicos. Compuestos iónicos. Compuestos moleculares. Composición porcentual o centesimal de un compuesto. Fórmula empírica. Unidad 4: Reacciones químicas. Ecuaciones químicas: su escritura y balanceo. Clasificación de las reacciones químicas. Reacciones de formación de compuestos. Reactivo limitante y rendimiento de las reacciones. Unidad 5: Reacciones ácido-base: propiedades generales de ácidos y bases. Definiciones de ácidos y bases. Reacciones de óxido-reducción: Números de oxidación. Reacciones óxidoreducción. Balanceo de ecuaciones de óxido reducción. Unidad 6: Soluciones. Unidades de concentración. % P/P, % P/V, molaridad, molalidad. Diluciones. Unidad 7: Termoquímica. Sistemas, estados y funciones de estado. Trabajo y calor. Primera ley de la termodinámica. Entalpía. Calores de reacción. Cinética Química. Velocidad de reacción. Leyes de velocidad. Orden de reacción. Factores que afectan la cinética de una reacción. Catálisis enzimática. Equilibrio químico. Concepto de equilibrio. Constante de equilibrio. Formas de expresar las constantes de equilibrio. Predicción de la dirección de una reacción.
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1.



DEFINICIONES BÁSICAS.



¿QUÉ ES LA QUÍMICA?



La química es una ciencia estudia los materiales que constituyen el universo y los cambios que dichos materiales experimentan. Aunque esos conceptos son abstractos, su aplicación tiene un impacto concreto sobre la cultura humana. Tal impacto se debe a la tecnología moderna, que puede decirse comenzó hace 200 años y que desde entonces ha crecido a ritmo acelerado. Una diferencia importante entre ciencia y tecnología, es que la ciencia representa un cuerpo abstracto de conocimientos, y la tecnología constituye la aplicación física de esos conocimientos en el mundo en que vivimos. ¿Porqué ha florecido la química y su tecnología en los últimos dos siglos?. El empleo del método científico se considera como el factor único más importante para dicho desarrollo. Aunque se carece de un acuerdo general acerca de su significado exacto, pero la forma general es la siguiente: 1. Observación, con detalle de un fenómeno en particular. 2. Analizar los datos para encontrar las tendencias que pertenecen al problema. Para llevar a cabo una hipótesis que explique los datos obtenidos. 3. Experimentación, que permita comprobar la hipótesis planteada. 4. Modificar la hipótesis si es necesario de acuerdo a los resultados obtenidos sobre la base de la experimentación, para obtener una teoría Es necesario definir los conceptos hipótesis, teoría y ley, pues en ocasiones suele prestarse a confusión: Hipótesis: es una explicación tentativa de ciertos hechos que da las bases para una experimentación ulterior. A veces una hipótesis bien fundamentada se denomina Teoría: es una explicación de ciertos fenómenos con bases suficientes que la



5



__________________________________________________________________Química general y aplicada



sustentan. Tanto la hipótesis como las teorías explican ciertos fenómenos naturales, mientas que las Leyes: son afirmaciones sencillas de fenómenos naturales a las que no se conoce excepción alguna bajo las condiciones dadas.



Resumiendo tenemos:



OBSERVACIÓN



LEYES



Explicación



Análisis



HIPÓTESIS



EXPERIMENTOS



Análisis TEORÍA



Aunque los cuatro pasos listados en el párrafo anterior son una descripción del procedimiento que se sigue en muchos trabajos científicos, no son una receta para hacer química u otra ciencia, pero como es una ciencia experimental, gran parte de su progreso se debe a la aplicación de este método a través de su investigación sistemática. Aunque a veces un gran descubrimiento se realiza por accidente, pero la gran mayoría de los descubrimientos se logran por experimentos bien planeados. Para poder lograr comprender lo que abarca la química es fundamental hacerlo a través de la observación y de la experimentación, ya que como es una disciplina experimental, en ella se utiliza tanto la teoría como el trabajo de laboratorio. Nosotros durante nuestra vida estamos permanentemente relacionados de una u otra forma con la química. Nuestro cuerpo es un ejemplo de la actividad química. Los alimentos que ingerimos, las plantas y los animales, todos los objetos que nos rodean, no podrían existir sin la intervención de las fuerzas químicas.
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La química moderna es una ciencia interdisciplinaria ya que muchas de la incógnitas de la medicina y de la biología están siendo exploradas a nivel de átomos y moléculas, que son los pilares fundamentales de la materia en los que se basa el estudio de la química. Actualmente muchos químicos están dedicados al diseño y síntesis de fármacos para tratar una gran variedad de enfermedades. Además muchas organizaciones gubernamentales y no gubernamentales están interesados en la conservación del medio ambiente y el hallazgo de nuevas fuentes de energía. Estos problemas podrán ser resueltos mediante la aplicación de lo que se conoce acerca de las propiedades químicas de los sistemas involucrados. Además, la mayoría de las industrias dependen del trabajo de los químicos, ya que ellos diseñan nuevos productos y mejores técnicas para su manufactura. Vigilan las materia prima que ingresa a los procesos y verifican la calidad de los productos terminados.



MATERIA. El universo entero consiste de materia. Diariamente nos ponemos en contacto con incontables tipos de materia. Tanto la materia como la energía constituyen la base de todos los fenómenos de este universo. En la antigüedad los griegos sentaron las bases para definir la materia, Empédocles, propuso la teoría de que la materia estaba constituida básicamente por 4 elementos, tierra, agua, aire y fuego, que de hecho representa los 3 estados de la materia, sólido, líquido y gaseoso y el fuego representaban la energía que es el agente que permite que la materia cambie de forma. Leucipo y Demócrito, proponían que la materia estaba constituida por pequeñísimas partículas llamadas átomos, las cuales eran tan pequeñas que ya no podían dividirse, pero sí podían unirse para formar cuerpos más grandes. Todo los que nos rodea y nos constituye está formado por materia y energía: el aire, el suelo, la luz, el calor, los minerales, los alimentos son formas de materia y energía. Por ello es indispensable comenzar desarrollando algunas ideas o definiciones fundamentales de la química relacionados con la materia .
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La materia es el material físico del universo, es cualquier cosa que ocupa lugar en el espacio y que tiene masa. La materia es todo lo que nos rodea, lo que se puede ver y tocar (agua, tierra y árboles) o no (el aire). La materia puede ser visible o invisible o casi. Por ejemplo cuando sumerges un tubo de ensayo boca abajo dentro de un vaso con agua, podrás observar como el agua sube ligeramente dentro del tubo, pero no puede subir más porqué el tubo esta lleno de una materia invisible: el aire. La masa es una medida de la cantidad de materia en un objeto. Los términos masa y peso suelen usarse como sinónimos aunque se refieren



a cantidades



diferentes. El Peso es la fuerza que ejerce la gravedad sobre un objeto, un objeto cualquiera que cae desde una mesa es atraído hacia abajo por la fuerza de gravedad de la Tierra. La masa del objeto es constante y no depende de su situación, pero su peso sí. A través de numerosos experimentos se ha demostrado que en una reacción química la masa de los productos de reacción es igual a la masa de las sustancias que reaccionan, es decir que no existen cambios en la cantidad de masa, esto es debido a que durante una reacción química ordinaria se producen cambios en la estructura electrónica externa de los átomos y como la masa de los electrones es muy pequeña con respecto a la masa de los átomos, su ganancia o pérdida



no afecta



significativamente a la masa total de la reacción. Lo mencionado anteriormente puede resumirse en la ley de conservación de la materia: “ Durante una reacción química común no se produce ningún cambio apreciable en la cantidad de materia que participa”. Por ejemplo, cuando se quema un trozo de papel, su contenido en masa parece desaparecer, pero en realidad no es así, ya que el peso del papel más el aire necesario para su combustión es igual al peso de las cenizas y de los gases formados, aunque estos no sean visibles, tienen una masa y por lo tanto un peso.
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TRANSFORMACIONES FÍSICAS Y QUÍMICAS DE LA MATERIA. Una de las propiedades más notable de la materia es su susceptibilidad de sufrir transformaciones que pueden ser, físicos, químicos. Por lo tanto es muy importante establecer la diferencia entre los cambios físicos y los cambios químicos que puede sufrir la materia.



Los cambios físicos. Son alteraciones que sufre la materia en su estado físico (tamaño, forma y densidad) más no en su composición química, solo cambian sus propiedades físicas. Por ejemplo cuando un cubo de hielo se transforma en agua líquida, el alcohol se evapora, son cambios de estado físico y no se forman sustancias nuevas al pasar de un estado a otro. Ejemplo: hielo



agua líquida



vapor de agua



Todas las sustancias tienen propiedades físicas que pueden observarse en ausencia de una reacción química: color, densidad, puntos de fusión y ebullición etc. estas propiedades cambian cuando la materia es sometida a condiciones físicas que varían. Por ejemplo, el hielo (agua sólida) puede transformase en vapor de agua con sólo aumentar la temperatura, aquí la composición química del agua no se modifica. La materia se presenta básicamente en tres estados físicos o estados de agregación, los cuales son: sólido, líquido y gaseoso. En la siguiente tabla se presentan algunas características físicas de dichos estados de agregación. Estado de Agregación Sólido Líquido Gas Volumen Definido Definido Indefinido Forma Definida Indefinida Indefinida Compresibilidad IncompresibleIncompresible Compresible Atracción entre Moléculas Intensa Moderada Despreciable
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Los cambios químicos. A diferencia de los cambios físicos, estos se caracterizan por la alteración de su composición química, alterando sus propiedades y dando origen a nuevas sustancias, en donde sus características no necesitan ser parecidas al material inicial. Por ejemplo cuando quemas un papel, da origen a cenizas; cuando se oxida una lamina de hierro, ya no tiene el color y la resistencia que tenía el hierro puro, ahora es frágil quebradiza y hasta se puede pulverizar fácilmente.



Resumiendo tenemos que: Las transformaciones o cambios químicos, son procesos mediante los que desaparecen algunas sustancias o reactivos para aparecer otras nuevas o productos. Ejemplos: Reactivos Hierro + oxígeno del aire



Productos óxido de hierro



SUSTANCIAS Y MEZCLAS. La mayor parte de la materia que encontramos en la naturaleza no es químicamente pura. Sin embargo, la podemos descomponer en sustancias puras. Una sustancia pura es materia que tiene una composición fija y propiedades que la distinguen. Las comprenden los elementos y los compuestos. Las sustancias difieren entre sí por su composición y se pueden distinguir por su aspecto, olor, sabor etc. Un elemento es una sustancia que no puede descomponerse en otras más simples. (Ejemplos: Oxígeno, Nitrógeno, Carbono). Un compuesto es una sustancia formada por dos o más elementos en proporciones Definidas. (Ejemplos: cloruro de sodio, agua, sacarosa).
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Las mezclas son combinaciones de dos o más sustancias puras en la cual estas mantienen su identidad y se encuentran en proporciones variables. (Ejemplos: aire, agua salada, etc.). Las mezclas se clasifican en mezclas homogéneas (soluciones) y mezclas heterogéneas. En una mezcla heterogénea pueden distinguirse con facilidad las diferentes fases que forman la mezcla, es decir, que los componentes individuales permanecen físicamente separados y se pueden ver como tales. (Ejemplo: agua con arena etc.). Mientras que en una mezcla homogénea no hay distinción de fases, todos sus componentes se encuentran en la misma fase (Ejemplo: agua azucarada etc.). Las mezclas se separan en sus componentes por procesos físicos, mientras que los compuestos se separan en sus constituyentes por procesos químicos.



En el diagrama siguiente



podrá observar de manera resumida la



clasificación de la materia.



MATERIA



MEZCLAS



MEZCLAS HETEROGÉNEAS



Separación por métodos físicos



MEZCLAS HOMOGÉNEAS



(1) Separación por métodos químicos.



SUSTANCIAS



SUSTANCIAS COMPUESTAS



(1)



SUSTANCIAS SIMPLES



ELEMENTOS
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Sustancias simples y compuestas. Las sustancias pueden ser simples o compuestas. Una sustancia simple es aquella que está formada por átomos del mismo elemento. Ejemplo: Na, Ca, H2, Cl2, N2, O3 Ne, He etc. Para las moléculas monoatómicas, el término sustancia simple es equivalente a elemento. Ejemplo: Pb, Cu, Na, Au, Ag, etc. Una sustancia compuesta o compuesto químico está formado por átomos de distintos elementos . Ejemplo: H2O, HF, BaCl2, HCl etc. Las sustancias no pueden separarse por métodos físicos, sólo se puede lograr a través de métodos químicos. En el siguiente esquema observará un resumen en el que a partir de los elementos se forman las sustancias simples y/o las compuestas y de las sustancias simples se pueden obtener otras simples y/o compuestas ELEMENTOS Forman dando



SUSTANCIAS SIMPLES Formadas por moléculas: • Monoatómicas • Diatómicas • Poliatómicas



Reaccionan dando



SUSTANCIAS COMPUESTAS Reaccionan dando OTRAS SUSTANCIAS COMPUESTAS O SUSTANCIAS SIMPLES Y COMPUESTAS
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PROPIEDADES DE LA MATERIA. Las sustancias se caracterizan fundamentalmente por sus propiedades individuales, las que pueden ser físicas o químicas. Las propiedades físicas se pueden medir y observar sin modificar la composición de la sustancia, las propiedades más frecuentemente usadas para identificar a una sustancia son las propiedades físicas. Dentro de las propiedades físicas están: la densidad, los puntos de fusión y ebullición, la solubilidad, el calor específico, el color, etc. En cambio, las propiedades químicas, se observan cuando una sustancia se transforma en otra u otras a través de una reacción química. Todas las propiedades mensurables de la materia se dividen en: Extensivas e Intensivas. Las propiedades extensivas dependen de la cantidad de materia, por ejemplo, el peso, volumen, longitud, energía potencial, calor, etc. Las propiedades intensivas no dependen de la cantidad de materia y pueden ser una relación de propiedades, por ejemplo: la temperatura, el punto de fusión, el punto de ebullición, el índice de refracción, el calor específico, la densidad, la concentración, etc. Las propiedades intensivas pueden servir para identificar y caracterizar una sustancia pura. A continuación se presenta una tabla con algunas de estas propiedades para el agua. Propiedad Valor Punto de Fusión a 1 atmósfera de Presión 100 °C Punto de Ebullición a 1 atmósfera de Presión 0 °C Densidad a 0 °C (hielo) 0.9168 g/mL Densidad a 0 °C (agua líquida) 0.9998 g/mL Densidad a 4 °C 1.0000 g/mL Densidad a 20 °C 0.99823 g/mL Punto Triple (a 4.58 mm de Hg de presión) 0.0075 °C Calor Específico del hielo 0.487 cal/g °C Calor Específico del Agua 1.000 cal/g °C Calor Específico del Vapor (a 1 atmósfera de presión)0.462 cal/g °C Calor de Fusión (0 °C) 79.67 cal/g
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SISTEMAS MATERIALES. Para poder realizar estudios químicos de la materia es útil definir una porción del universo que será objeto de los mencionados estudios. Esta porción se denomina sistema material. A los sistemas materiales se los puede clasificar dependiendo de: 1- las interacciones con el medio que los rodea. 2- sus propiedades internas.



1- De acuerdo a las interacciones con el medio que lo rodea el sistema se puede clasificar en: a) sistemas abiertos: en ellos existe transferencia de energía y de masa entre el sistema y el medio. Ejemplo: agua calentada en una olla destapada. b) sistemas cerrados: aquí solamente se produce intercambio de energía entre el sistema y el medio. Ejemplo: agua calentada en un recipiente tapado. c) sistemas aislados: no hay transferencia ni de energía ni de masa del sistema al medio y viceversa. Ejemplo:. Agua caliente contenida en un termo.



2- Según sus propiedades internas un sistema material puede estar formado por uno ó más componentes o sustancias. Si tenemos más de un componente tenemos una mezcla la cual puede ser homogénea o heterogénea. Por lo tanto el sistema puede ser homogéneo o heterogéneo. Si es un sistema homogéneo sus propiedades son idénticas en toda su masa. Ejemplo: agua pura, agua salada etc. Si por el contrario el sistema es heterogéneo las propiedades no son idénticas en toda su masa. Generalmente



a los sistemas heterogéneos se los denomina



mezclas. Ejemplos: sal y arena, agua y aceite, agua y hielo etc.
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Fases de un sistema. En el párrafo anterior definimos lo que es un sistema heterogéneo, en el se pueden observar o distinguir diferentes fases. Siendo fase de un sistema el conjunto de porciones homogéneas entre sí. Las superficies de separación entre las fases de un sistema heterogéneo se denominan interfases. Los sistemas pueden ser clasificados según el número de fases presentes: •



Sistema monofásico u homogéneo, están formados por una sola fase y no poseen interfases, y sus propiedades son idénticas en toda su masa.



•



Sistema polifásicos o heterogéneos, están formados por más de una fase, sí poseen interfases y sus propiedades no son uniformes o constantes en toda su masa. Para separar las diferentes fases de un sistema heterogéneo se utilizan



métodos físicos variados, basados en las diferentes propiedades del sistema material en estudio.



Estos métodos serán tratados en detalle en el trabajo práctico de laboratorio N°2.



Composición porcentual de los sistemas materiales. Los métodos de separación de los componentes de una mezcla o de un sistema material, son el primer peldaño para conocer el perfil cualitativo, es decir conocer los componentes que integran nuestro sistema. Pero si nosotros conocemos la masa total del sistema, y la cantidad de cada componente, estaremos frente al perfil cuantitativo de nuestra mezcla en estudio. Ejemplo: Si tenemos la mezcla formada por 100 g de viruta de acero, 25 g de arena y 125 g de cristales de sulfato de cobre. Existe una forma sencilla de expresar las masas de los componentes del sistema denominada composición porcentual o centesimal del sistema, está referida a 100 g de la mezcla en estudio. En el ejemplo anterior, la composición porcentual es: 40 % de virutas de acero; 10 % de arena y 50 % de sulfato de cobre. Nosotros llegamos a este cálculo de la siguiente manera:
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Masa total = 100 g + 25 g +125 g = 250 g 250 g de masa total ------------- 100 de virutas 100 g de masa total ------------- x= 100 g x 100 g/250g = 40 g = 40 % de virutas El cálculo del porcentaje de los otros dos componentes se realiza de la misma forma. Obteniéndose el 10 % de arena y el 50 % de sulfato de cobre. En el caso de soluciones (sistemas homogéneos) hay varias formas de expresar su composición, usando la masa de cada componente, sus volúmenes o el de la solución. Este tema será desarrollado detalladamente en la Unidad 6 del programa de Química General y Aplicada.



ACTIVIDADES PRÁCTICAS.



1- Basándose en las modificaciones que sufren los siguientes sistemas, clasifique los cambios como físicos o químicos. a) b) c) d) e) f) g)



oxidación de un clavo Vaporización del agua contenida en un vaso. Cocción de un alimento. Digestión de los alimentos. Prensado de las uvas para extraer su jugo. Fermentación del jugo de uva para producir vino. Soplado de una burbuja de jabón.



2- Para cada par de la lista siguiente, indique una propiedad que permitan distinguir una sustancia de otra. Mencione cuales son propiedades físicas y cuales químicas. a) hierro y madera b) mármol y vidrio c) arena y sal d) jalea y agua salada e) agua y aceite f) nafta y agua. 3- ¿Cree que es posible decidir si un sistema material homogéneo es una solución o una sustancia?. ¿Cómo?.
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4- ¿Cómo describiría cuantitativamente la composición de un sistema?. 5- ¿Cuáles de las siguientes características corresponden a un sistema gaseoso? a) Tiene volumen propio y adopta la forma del recipiente que lo contiene b) No tiene forma propia y es incompresible. c) Tiene fluidez y es compresible 6- Indique cual de siguientes sistemas es homogéneo o no: a) aire atmosférico d) agua potable g) sal común



b)leche e) agua y aceite h) agua salada diluida



c) agua destilada f) agua con hielo i) tinta disuelta en alcohol



7- En los sistemas heterogéneos del problema 6 indique las fases. 8- Indique cuales son sustancias puras a) agua b) sal c) sal disuelta en agua d) aire e) arena f) cristales de sulfato de cobre. 9- Dé ejemplos de sistemas heterogéneos formados por: a) una fase liquida y otra sólida b) dos sólidas c) dos líquidas d) dos olidas y una líquida e) dos sólidas y dos líquida. 10- Un sistema formado por trozos de cobre, una solución de cloruro de potasio en agua, hidrógeno gaseoso y vapor de agua. a) ¿Cuantas y cuales son las fases? b) ¿Cuáles son sus componentes? 11- Dé algunos ejemplos de sustancias simples y compuestas. 12- A un cierto volumen de agua se le agrega una sal y cierta masa de la sal queda depositada en el fondo del recipiente. Mencione cuántas fases posee el sistema. 13- Una mezcla heterogénea consta de agua con azúcar disuelta y trozos de hielo. Indique las fases y los componentes. 14- Clasifique los sistemas en soluciones y en sustancias: a) cobre



b) alcohol c) aire d) oxígeno e) agua de río filtrada



15- Mencione un sistema de 3 fases y cuatro componentes. 16- Dadas las siguientes afirmaciones, mencione cuál es verdadera o falsa.
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a) Hay sistemas heterogéneos formados por un solo componente. b) Un sistema heterogéneo esta formado por una sola fase. c) Una mezcla formada por cloruro de potasio y agua (la sal disuelta totalmente) es un sistema homogéneo. d) Un sistema de dos componentes líquidos debe ser homogéneo. e) Cuando el elemento oxígeno reacciona con el elemento hierro forma el óxido de hierro. 17- Qué propiedades del bromo son físicas o químicas? a) su densidad b) reacciona con el hidrógeno c) el vapor es de color naranja d) su punto de ebullición 18- Mencione que entidad son elementos; moléculas pero no compuestos; y cuáles molécula y compuestos. a) SO2 b) N2O5 c) S8 d) O e) Cs f) CH4 g) P4 h) HCl i) S 19- A 300 g de un a mezcla formada por hierro y arena, siendo sus porcentajes de 60 % y 40 % respectivamente, se le agregó 135 g de cobre y 2,77 g de aluminio. Calcula la nueva composición porcentual del sistema posterior al agregado de los metales. 20- Hallar la composición centesimal de un sistema heterogéneo formado por: 20 g de agua, 10 g de aceite y 20 g de arena. 21- Una solución de sal de cocina en agua tiene una masa de 770 g y contiene 40% de sal. Calcular la masa de sal y de agua que forma la solución. 22- Al analizar 980 g de ácido sulfúrico (H2SO4) se encontraron 20 g de hidrógeno, 320 g de azufre y el resto de oxígeno. Calcule la composición porcentual del ácido. 23- El 92,6 % de óxido de mercurio es mercurio. El resto es oxígeno. a) ¿Cuánto mercurio hay en 200 g del compuesto? b) ¿Cuál es la masa de oxígeno presente? 24- Calcular la masa de cada componente que hay en 80 g de una solución que tiene 80% P/P de agua y 20 % P/P de alcohol. Nota : % P/P: porcentaje en peso significa que hay tantos gramos del componente en 100 g de la masa total.
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2.



ÁTOMOS Y MOLÉCULAS



Desde hace mucho tiempo el hombre ha estudiado la naturaleza de la materia. Los primeros principios modernos acerca de la estructura de la materia empezaron a sugir a finales del siglo XVIII y principios del siglo XIX con la teoría atómica de Dalton. Actualmente se conoce que la materia está formada por átomos, moléculas y iones.



TEORÍA ATÓMICA DE DALTON. Los griegos establecieron que toda materia podía dividirse en pequeños pedazos cada vez más y más pequeños, hasta que llegaría un momento en que no podría dividirse más; pero esa última partícula de esa sustancia guardaría inalterable todas las propiedades químicas y físicas del material de la cual se originó. Este grupo de filósofos griegos se organizaron en una escuela a la que nombraron como Atomista, debido a que su máximo exponente, Demócrito, le dio el nombre de átomo a dicha partícula, indivisible y muy pequeña además de explicar que toda la materia del universo se formaba por la unión de sus partículas características. Aunque esta idea de Demócrito



no fue aceptada por muchos filósofos



persistió a través de los siglos. Y fue así que en el 1808 que John Dalton formuló una definición de los indivisibles componentes estructurales de la materia llamados átomos. La teoría atómica de Dalton marca el principio de la Química Moderna. Las hipótesis de Dalton pueden resumirse en: ♦ Los elementos están formados por partículas muy pequeñas llamadas átomos. Todos los átomos de un elemento son idénticos en tamaño, masa y propiedades químicas. ♦ Los átomos de distintos elementos tienen distintas propiedades. En una reacción química común ningún átomo de ningún elemento desaparece o
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cambia para dar otro átomo u otro elemento,



sólo hay



una separación,



combinación o redisposición de átomos. ♦ Cuando se combinan átomos de dos o más elementos, se forman compuestos. Siendo constante y definido el número relativo de átomos de cada clase. En general, estos números relativos se pueden expresar como enteros o como fracciones simples.



En el siguiente esquema se demuestran gráficamente los postulados de Dalton.



Átomos del elemento X



Átomos del elemento Y



Compuesto formado por los elementos X e Y la relación entre X e Y es 1:1



La teoría de Daltón explica dos de las leyes básicas de la química: a) Ley de la conservación de la masa: fue propuesta por Lavoiser en 1789. Establece que en una reacción química ordinaria no hay cambio detectable de masa. Según el postulado dos de Dalton, si en una reacción se conservan los átomos también se debe conservar la masa. b) Ley de la composición constante o definida: establece que un compuesto siempre contiene los mismos elementos en las mismas proporciones. Según el postulado 3, si la relación atómica de un elemento en un compuesto es fija, sus propiedades en masas también serán constantes. El tercer postulado de Dalton es el más importante y lo llevó a formular la Ley de las proporciones múltiples. Esta ley establece que las masas de un elemento que se combinan con una masa constante de un segundo elemento están en una relación de números enteros.



Es decir, que por ejemplo los elemento X e Y forman dos compuestos



diferentes. En uno de ellos (XY), el átomo X se combina con un átomo de Y. En el segundo compuesto (XY2), X se combina con dos de Y. Esto indicaría que la masa
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de Y se combina con una cantidad fija de X, que debe ser el doble en el segundo compuesto o, en otras palabras, que la relación entre las masas de Y, por gramo de X, en el primer compuesto es 1:1 y en el segundo 2:1.



¿ QUÉ ES UN ÁTOMO? Con base en la teoría de Dalton, un átomo puede definirse como la unidad básica de un elemento que puede entrar en combinación química. Dalton imaginó al átomo como una partícula muy pequeña e indivisible. Sin embrago, a través de muchas investigaciones se demostró que los átomos poseen una estructura interna, es decir que están formados por partículas más pequeñas llamadas partículas subatómicas. Así se concluyó que el átomo está formado por tres partículas subatómicas: electrones, protones y neutrones.



El electrón. La primera evidencia de la presencia del electrón fue a través del estudio de la conducción de la electricidad en gases a baja presión. Tomson y Millikan encontraron que cada átomo posee un número determinado de electrones. Después de experimentos efectuados entre 1908 y 1917, R Millikan encontró que la carga del electrón es de -1,6x1019 C. A partir del dato de su carga es posible calcular la masa del electrón, la que es igual a 9,09x10-28 g. El protón y el núcleo. A principios del siglo XIX, dos hechos relacionados a los átomos habían quedado aclarados: primero contienen electrones y son eléctricamente neutros. Dado que son neutros, cada átomo deberá tener igual número de partículas subatómicas de carga positiva y de carga negativa, para mantener la neutralidad eléctrica. En 1911, Rutherford propuso que las partículas positivas del átomo están concentradas en un conglomerado central dentro del átomo, al que llamó núcleo. Las partículas cargadas positivamente presentes en el núcleo se llaman protones y cada uno tiene una masa de 1,67152x10-24 g. En distintos experimentos se encontró
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que cada protón tiene la misma cantidad de carga que un electrón, y que es 1840 veces más pesado que el electrón. El neutrón. En experimentos posteriores a los Rutherford, se demostró que existen partículas eléctricamente neutras con masa ligeramente superior a la del protón. En 1932, Chadwick llamó a estas partículas neutrones.



Tabla con las masas y cargas de las partículas subatómicas. Partícula



Masa (g)



Electrón 1,67252x10-24 Protón Neutrón 1,67495x10-24 9,1095x10-28



Carga En coulombs -1,6022x10-19 +1,6022x10-19 0



Carga unitaria -1 +1 0



NÚMERO ATÓMICO (Z), NÚMERO DE MASA (A) E ISÓTOPOS. Las partículas subatómicas son útiles para poder entender



mejor las



propiedades de los átomos, se pueden identificar por el número de protones y neutrones que poseen. El número atómico (Z) es el número de protones en el núcleo de cada átomo de un elemento. En un átomo neutro, el número de protones es igual al número de electrones, así el número atómico también indica el número de electrones presentes en un átomo. Por ejemplo: el Z del átomo de azufre es 16; esto significa que el átomo de azufre posee 16 protones y 16 electrones. Número atómico (Z) = número de protones



El número másico o de masa (A)



es el número total de protones y neutrones



presentes en el núcleo de un átomo de un elemento. A excepción del hidrógeno en su
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forma más común posee un protón y ningún neutrón, todos los núcleos atómicos, contienen protones y neutrones. El número másico está dado por: Número de masa (A) = número de protones (Z) + números de neutrones En la mayoría de los casos no todos los átomos de un elemento tienen la misma masa. Por ejemplo, hay tres tipos de átomos de hidrógeno, que difieren entre sí sólo por el número de neutrones, ellos son: el hidrógeno, el deuterio y el tritio.



¿Qué es un isótopo? Los átomos que tienen el mismo número atómico ( Z) pero diferente número másico (A) se denomonan isótopos. La forma de anotar el número atómico (Z) y el número de masa (A) de un ZX



átomo de un elemento X es la siguiente:



A



Para los isótopos del hidrógeno se escribe: 1H



1 hidrógeno;



1H



2



deuterio;



1H



3 tritio



Isótopo Número de protones (Z) Número de neutrones Número másico (A) Hidrógeno 1 0 1 Deuterio 1 1 2 Tritio 1 2 3



MASAS ATÓMICAS. Como ya se mencionó en los postulados de Dalton los átomos son muy pequeños como para poder verlos, y mucho menos pesarlos. Sin embargo, es posible determinar sus masas relativas, determinando cuanto pesa un átomo en relación con otro átomo.
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Masas atómicas relativas. La escala del C-12. Los científicos utilizaron una serie de procedimientos para poder determinar la masa de loa átomos. A continuación se muestran algunos de los valores hallados: •



Masa de un átomo de nitrógeno = 2.3268x10-23g



•



Masa de un átomo de carbono = 1.9933x10-23g



•



Masa de un átomo de hidrógeno = 1.674x10-23g



Como podrá observar, estas cantidades son extremadamente pequeñas, lo cual hace muy difícil trabajar con ellas. Es de ahí, que los científicos idearon un manera más sencilla de operar, que es a través de las masas atómicas relativas. Ejemplo: Si calculamos la relación existente entre la masa de un átomo de nitrógeno y la de un átomo de hidrógeno tenemos: mN/mH = 2.3268x10-23g / 1.674x10-23g = 14 El resultado del cociente es igual a 14, lo que significa que la masa del átomo de nitrógeno es catorce veces más grande que la del átomo de hidrógeno. Si a partir de aquí le asignamos un valor arbitrario de uno (1) a la masa del átomo de hidrógeno, la masa del átomo de nitrógeno será catorce (14). Por lo tanto 14 es la masa atómica relativa del átomo de nitrógeno con respecto a la masa del átomo de hidrógeno. Las masas relativas de los átomos de los distintos elementos se expresan en función de sus masas atómicas.



Entonces resumiendo podemos decir que:



La masa atómica de un elemento es un número que nos indica cuánto pesa en promedio, el átomo de un elemento en comparación con el átomo de otro elemento. Con el fin de establecer una escala de masas atómicas es necesario adoptar un valor patrón en una de las especies. A través dela historia de la química se han
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utilizado distintos patrones. En 1961 se acordó asignar una masa atómica de exactamente 12 unidad de masa atómica (uma), al



isótopo más abundante de



carbono (6C12). Las masas atómicas usadas actualmente se basan en la escala del carbono 12. Ejemplo: La masa atómica del sodio (Na) = 22,98977, esto significa que su peso es 22,98977/12,0000 = 1,915814 veces mayor que la del átomo de carbono 6C12.



¿QUÉ SON LAS MOLÉCULAS? Como ya conocemos que son los átomos, su estructura y las masas atómicas relativas, estamos en condiciones de comenzar a ver en detalle las moléculas. Los átomos rara vez se los encuentran en la naturaleza de forma aislada, debido a que la mayoría son demasiados reactivos, por lo tanto los átomos tienden a combinarse los unos con los otros para formar moléculas, las que son estructuras mucho más estables y por lo tanto menos reactivas. La molécula es la unidad estructural básica de las sustancias. Cuando una molécula la componen dos o más átomos, estos se encuentran unidos por fuerzas llamadas enlaces químicos. Muchas sustancias están compuestas por moléculas biatómicas. Por ejemplo, la molécula de hidrógeno (H2), el cloruro de sodio (NaCl). La manera de representar a las moléculas es a través de su fórmula molecular, donde el número de átomos de cada elemento se indica por subíndice ubicado a la derecha de su símbolo. Ejemplo: Sulfato de sodio = Na2SO4 Agua



= H2O



Amoníaco



= NH3
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¿ Qué es Atomicidad? Atomicidad es la cantidad de átomos presentes en una molécula. De acuerdo a la atomicidad, tenemos: Monoatómicas : moléculas formadas por un sólo átomo. Ejemplo: Fe, Zn, Cu, Ag, He, Ne etc. Resumiendo : X. Diatómicas : formadas por dos átomos. Ejemplo: HCl , NaCl, HI, O2, N2, H2 etc. Resumiendo: X2 ó XY. Triatómicas: formadas por tres átomos. Ejemplo : H2O, HIO etc. Resumiendo : X3 , X2Y ó XYZ Tretátomicas: formadas por cuatro átomos. Ejemplo: NH3 etc. Resumiendo : X4 , X3Y etc. Poliátomicas: formadas por varios átomos. Ejemplo: NaHCO3, S8, etc. Resumiendo: Xn , XYmZñ etc. Aquí la atomicidad está dada por la suma de los subíndices (m+ñ).



NÚMERO DE AVOGADRO Y MOL. Una vez comprendida la composición de las moléculas es necesario conocer otras definiciones básicas relacionadas tanto a los átomos como a las moléculas. Como los átomos y las moléculas son muy pequeños, es imprescindible utilizar un número para poder medirlos. Este número llamado número de Avogadro involucra grupos de 6,022x1023 de ellos y representa una unidad muy empleada en química que se conoce con el nombre de mol. Un mol es equivalente al número de Avogadro de unidades Ejemplos: 1 mol de átomos de sodio = 6.022x1023 átomos de Na 1 mol de moléculas de amoníaco = 6.022x1023 moléculas de amoníaco.
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Masas moleculares. Hasta aquí hemos aprendido conceptos nuevos, como los de masa atómicas relativas, atomicidad, número de Avogadro y mol. Con ellos podemos comprender el de masa molecular o peso molecular. Para calcular la masa en gramos de un mol de átomos. En 1.01 g de hidrógeno (masa atómica = 1,01 uma) hay el número de Avogadro de átomos, y el mismo número de átomos de carbono en 12,00 g de carbono ( masa atómica = 12,00 uma). Por lo que, 1 mol de átomos de hidrógeno pesa 1.01 g y 1 ml de átomos de carbono pesa 12,00 g. Resumiendo podemos decir que : Un mol de átomos de cualquier elemento, pesa Y gramos, donde Y es el peso atómico del elemento. Este concepto se puede extender a moléculas en las cuales un mol de moléculas, pesa X gramos, donde X es el peso molecular expresado en gramos. ¿Cómo calcular el peso molecular de NH3?



Un mol de moléculas de amoníaco tiene un mol de átomos de nitrógeno y 3 moles de átomos de hidrógeno. Por lo tanto tenemos que el peso molecular o el peso de un mol de amoníaco es:



14,00 g + 3 (1.01 g) = 17,03 g.



Resumiendo podemos decir que: Para cualquier sustancia un mol pesa X gramos, donde X es el peso de la fórmula, es decir, la suma de los pesos atómicos de la fórmula.



Es importante aclarar la diferencia entre peso molecular y masa molar, ya que siempre estos conceptos se prestan a confusiones. La masa molar de una sustancia, se expresa en gramos/mol, es numéricamente igual al peso molecular o peso fórmula expresado en uma.
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Ejemplo : ¿cuál es la masa molar y el peso molecular del ácido sulfúrico(H2SO4)? La masa molar del ácido es 98 g/mol y el peso molecular es 98 uma (es adimensional)



Recordar que antes de calcular la masa o el peso molecular de un compuesto es necesario escribir correctamente su fórmula.



Conversiones de mol a gramo y viceversa. Llegamos hasta aquí conociendo muchos conceptos básicos de la química, como mol y peso molecular y por lo tanto estamos en condiciones de seguir avanzando. Ahora trataremos de convertir moles a gramos y viceversa.



¿Cómo calculamos el número de moles presentes en 49 g de ácido sulfúrico?



Solución: Primero, tenemos que escribir correctamente la fórmula del compuesto. H2SO4 A continuación, habrá que calcular la masa molar del compuesto Masa molar = (2 x 1) + (1x 32) + (4 x 16) = 98 g/mol Ahora ya estamos en condiciones para poder calcular el número de moles: 98 g ac.sulfúrico __________ 1 mol 49 g ác.sulfúrico __________ X = 0,5 moles Ahora, ¿ cómo calcularía la masa presente en 1,5 moles de hidróxido de sodio? 1) Primero tiene que escribir la fórmula = NaOH 2) Luego calcula la masa molar = 40 g /mol 3) Y por último realiza la siguiente regla de tres simple::
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1 mol de NaOH



40 g



1,5 moles de NaOH



x = 60 g



VOLUMEN MOLAR DE LOS GASES. Cuando uno necesita trabajar con sustancias en estado gaseoso,



a veces



resulta muy útil trabajar no solo con masa molar, o moles sino también con el volumen que ocupa una determinada cantidad de sustancia.



En tal sentido, la



densidad de un gas está dada por la relación entre la masa (m) y el volumen ocupada por esa masa (V), donde : d = m/V Cuando la masa corresponde a la de un mol de sustancia y se encuentra a 0°C y a 1 atm de presión el volumen es una constante igual a 22,4 litros. Estas condiciones de presión y temperatura (1 atm y 0°) se llaman condiciones normales (CNPT). Existen otras unidades en las que pueden expresarse tanto la temperatura y la presión. Para temperatura T (K) = t (°C) + 273,15 °C



donde :



T (K) corresponde a la temperatura en grados kelvin y t (°C) es la temperatura en grados centígrados o Celsius. Para presión 1 atmósfera (atm) = 101325 Pascales (Pa) = 760 mm de Hg = 760 torricelli (torr)



Resumiendo:



Un mol de cualquier sustancia en estado gaseoso y CN de presión y temperatura ocupa un volumen de 22,4 litros.
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ACTIVIDADES PRÁCTICAS. 1- ¿Porqué todos loa átomos de un mismo elemento tiene el mismo número atómico, pero no su número másico? 2- Calcule el número másico del átomo de hierro si tiene 28 neutrones. 3- Para los siguientes elementos escriba el número de protones, electrones y neutrones. 48 22Ti



35



Br79



25 12 Mg



29 Cu



63



4- Si tenemos el isótopo de sodio 11Na24, escriba: a) los protones b) los neutrones c) los electrones 5- ¿Qué significa la siguiente expresión S8 y cuál es la diferencia con 8S?



6- Escriba ejemplos de moléculas que sean compuestas y moléculas que no sean compuestas. 7- De ejemplos de: a) una molécula monoatómica b) una molécula diatómica c) una molécula triatómica d) una molécula poliatómica 8- Determine los pesos moleculares de los siguientes compuestos: a) HCl



b) KOH



c) Ca(OH)2



d) HClO



e) FePO4 f) H2O



9- Determine la masa molar de los compuestos del problema 8.



10- Calcule la cantidad de moles de átomos de los elementos presentes en una masa de 10 g de los compuestos del problema 8.
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11- Calcule la masa en gramos de un solo átomo de los siguientes elementos. a) Fe



b) He



c) Na



d) As



e) Pb



f) Hg



12- ¿Cúal es la masa en gramos de 1,5x1015 átomos de cobre?



13- Calcule el peso molecular de las siguientes sustancias. a) Au(NO3)3



b) Na2SO4 c) NH4OH



d) NaHCO3.



14- ¿Cuáles de las siguientes muestras tiene mayor cantidad de átomos? a) 10 moles de H2 b) 1,8 moles de S8 c) 4 moles de SO2



d) 3 moles de NH3



15- Si tenemos 0,8 moles del gas SO2: a) cuál es la masa en gramos? b) Cuántos g de S y O hay? c) Cuántas moléculas de SO2 hay? d) Cuántos átomos de S y O hay presentes? e) Qué volumen ocuparían 0,8 moles en CNPT? 16- Indica si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas. Justifique su respuesta (JSR): a) Masas iguales de dos elementos A y B tienen el mismo número de moléculas. b) En 6,0 g de HBr hay masas iguales de Br e H. c) En 51 g de sal (NH3) hay nueve átomos de H? 17- Calcule los moles y moléculas presentes en loas siguientes muestras: a) 44,8 l de H2, medidos a 0°C (273K) y 1 atm. b) 40,0 g de calcio (Ca) c) 567,8 g de sodio (Na) d) 22,6 l de HCl a 0°C y 1 atm. 18- Si 10 g de una sustancia AB2 tienen 3,01x1022 moléculas. Determine: a) El número de moles del compuesto en los 10 g. b) El peso molecular del compuesto c) El peso de una molécula de AB2. d) La cantidad de átomos de A y de B presentes en esos 10 g.



31



__________________________________________________________________Química general y aplicada



19- La fórmula de la morfina, es C17H19NO3. a) ¿Cuántos átomos de N hay en la molécula? b) ¿Qué elemento es el que más contribuye al peso molecular? c) ¿Cuántos átomos de C hay en 0,5 g? 20- ¿Cuántos g de cada una de la siguientes sustancias están contenidos en los volúmenes que se indican a 0°C y 1 atm? a) 48,6 l de N2 b) 200 l de H2 c) 2 l de CH4 d) 50 ml de CH3Cl



21- Cuántos electrones hay en: a) un átomo de Br b) un mol de átomos de Br c) 0,0187 moles de Br



22- Si se tiene 0,15 moles de P4: a) ¿Cuántas moléculas hay? b) ¿Cuántos átomos hay? c) ¿Cuántos moles de átomos de P hay? 23- Indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas. (JSR): a) 10 g de O2 tienen mayor cantidad de moléculas que 10 g de N2 b) Iguales pesos de NO y NO2 contienen igual número de átomos. c) En masa X de FeS hay iguales masas de Fe y S. d) La masa de una molécula de O2 es igual a la masa de 16 moléculas de H2. 24- En una muestra de Ca(NO3)2 que pesa 82,0 g calcula: a) Los moles presentes en la muestra. b) Los átomos de N. c) Gramos de Ca y O.



25- Si se tiene en cuenta que el peso molecular del NaOH es 40 uma, indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas, JSR: a) En 40, 0 g de NaOH hay 1 átomo de H. b) En 40,0 g de NaOH hay 2 moles del compuesto. c) En 40,0 g NaOH hay 2 moles de átomos de Na. d) En 40,0 g de NaoH hay 1 mol de átomos de O. e) En 40,0 g de NaOH hay 2 moles de átmos de H.
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26- Calcule la masa molecular de las siguientes sustancias: a- H2O



b- H2



c- Cl2



d- NaCl



e- NH4Cr2O7 • 5 H2O f- K2Cr2O7



27- Calcule la masa de 3 y 5 moles de molécula de: a- H2O2 g- Fe2O3



b- Cl2



c- NaF



h- FeO



d- K2O



i- Fe(OH)3



e- HNO2



j- NH3



f- Ca(OH)2



k- PH3



28-A cuántos moles de molécula equivalen las siguientes masas moleculares: a- 5 g de H2O d- 68 g de HCl



b- 4 g de CuO



c - 10 g de C6H6



e- 40 g de HF



f- 40 g de C6H5--CH3



29-¿Cuántas moléculas hay en los gramos indicados para c/u de los compuestos del ejercicio 28 ?



30- Cuántos átomos de azufre hay en: a) 98 g de H2SO4 b) 17 g de H2S c) 128 g de SO2 d) 40 g de FeS



31- Cuántas moléculas hay en: a) 160 g de Fe2O3 b) 98 g de Cu(OH)2



c) 98 g de Cu(OH)2 d) 126 g de HNO3
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3.



FÓRMULAS Y NOMENCLATURA DE COMPUESTOS INORGÁNICOS.



INTRODUCCIÓN. Es importante, que antes que comencemos con la formulación y la nomenclatura química, conozcamos brevemente el origen de la representación o la simbología química. Conforme se iban descubriendo nuevos elementos era necesario representarlos por medio de símbolos y fue en 1814 cuando J:J: Berzellius, químico sueco, inventó la simbología química moderna, para facilitar su representación. Cada elemento se identifica con un símbolo el cual consta de una a tres letras, de las cuales la primera deberá escribirse en mayúscula y el resto en minúsculas, por ejemplo: potasio K, Helio He, etc. Las denominaciones de los elementos nos han llegado de distintas partes del mundo, ya que algunos elementos no corresponden sus iniciales con el nombre en español, algunas son griegas, latinas, o alemanas que describen cierta cualidad del elemento. Por ejemplo Yodo, proviene del término griego iodes, que quiere decir violáceo, ya que el yodo en estado gaseoso es violeta. Algunos de los nombres de los elementos más comunes, provienen del latín, como:



Elemento Nombre latín Símbolo Elemento Nombre latín Símbolo Antimonio Stibium Sb Oro Aurum Au Azufre Sulfur S Potasio Kalium K Cobre Cuprum Cu Plata Argentum Ag Hierro Ferrum Fe Plomo Plumbum Pb Mercurio Hydragyrium Hg Sodio Natrium Na
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Los elementos más usados en química son: Elemento Aluminio Antimonio Argón Arsénico Azufre Bario Boro Bromo Bismuto Cadmio Calcio Carbono Cloro Cromo



Símbolo Al Sb Ar As S Ba B Br Bi Cd Ca C Cl Cr



Elemento Cobalto Cobre Flúor Fósforo Estronio Estaño Helio Hidrógeno Hierro Litio Magnesio Manganeso Mercurio Neón



Símbolo Co Cu F P Sr Sn He H Fe Li Mg Mn Hg Ne



Elemento Nitrógeno Niquel Oro Oxígeno Plata Platino Plomo Potasio Sodio Silicio Tinanio Uranio Yodo Zinc



Símbolo N Ni Au O Ag Pt Pb P Na Si Ti U I Zn



REPRESENTACIÓN DE COMPUESTOS. Un compuesto, como ya sabemos, es una sustancia pura constituida por dos o más elementos combinados en proporciones definidas. De acuerdo a la teoría atómica de Dalton, significa que los elementos están unidos en relación de números enteros, nunca en fracciones. A dicha unión de átomos se denomina molécula y se representa por medio de una fórmula química. En una fórmula química por lo tanto solo presentará los símbolos de los elementos y la cantidad de átomos que la componen, escribiendo la cantidad de dicho elemento mediante un subíndice a su lado derecho, por ejemplo el amoniaco, su fórmula química es NH3 , indica que contiene 1 átomo de Nitrógeno y 3 átomos de Hidrógeno. Otro ejemplo común es la azúcar cuya fórmula es C



12



H



22



O



11,



nos



indica que esta formada por 12 carbonos,22 hidrógenos y 11 oxígenos. Cuando las moléculas son más elaboradas especialmente se pueden emplear paréntesis, pero para determinar la cantidad de átomos se consideran al igual que en matemáticas, como el producto de su multiplicación, por ejemplo: Al2(SO4)3 = 2 átomos de Al + 3x(1 átomo de S) + 3x(4 átomos de O) =Total Subtotal 2 átomo de Al + 3 átomos de S + 12 átomos de O = 17
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Resumiendo podemos decir que la: Fórmula Química es la representación escrita de la relación existente entre los átomos en un compuesto (por ejemplo: H2O)



LOS NÚMEROS DE OXIDACIÓN. De forma general y a efectos de poder escribir la fórmula de cualquier sustancia, a cada elemento dentro de un compuesto se le asigna un número positivo o negativo denominado índice, número o grado de oxidación. Los números de oxidación se encuadran dentro de dos tipos de definición: 1-



Una definición conceptual, en la cual los números de oxidación se relacionan con la configuración electrónica de los átomos libres o combinados y los iones.



2-



Una definición operacional, en la cual los números de oxidación son números algebraicos- el valor es acompañado de un signo positivo o negativo asignados a los átomos libres o combinados de acuerdo a ciertas reglas convencionales. En las siguientes tablas observará los números de oxidación de algunos cationes metálicos. Carga +1 Carga +2 Carga +3 Li+ Be+2 Al+3 + +2 Na Mg + K Ca+2 Rb+ Sr+2 Cs+ Ba+2 Ag+ Cd+2 Zn+2 Ni+2 Co+2
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Metales con más de un número de oxidación y sus cationes Menor número de oxidación Cu+ Hg+1 Au+ Fe+2 Cr+2 Mn+2 Sn+2 Pb+2



Mayor número de oxidación Cu+2 Hg+2 Au+2 Fe+3 Cr+3 Mn+4 Sn+4 Pb+4



En la tabla siguiente podrá observar los números de oxidación más comunes de los no metales. El número de oxidación se vincula con la mayor, igual o menor cantidad de electrones que rodea a cada átomo en un compuesto determinado. De ahí, que un mismo elemento puede tener diferentes números de oxidación. A continuación podrás observar los números de oxidación que se asignan a los elementos de más importancia. Cuando se analiza con detenimiento se advierte la existencia de ciertas relaciones entre el índice de oxidación de un elemento y su posición en el sistema periódico de modo que es posible deducir las siguientes reglas básicas: a) Los elementos metálicos tienen índices de oxidación positivos. b) Los elementos no metálicos pueden tener índices de oxidación tanto positivos como negativos. c) El índice de oxidación positivo de un elemento alcanza como máximo el valor del grupo (columna) al que pertenece dentro del sistema periódico. En el caso de que tome otros valores, éstos serán más pequeños, soliendo ser pares o impares según el grupo en cuestión sea par o impar. d) El índice de oxidación negativo de un elemento viene dado por la diferencia entre ocho y el número del grupo al que pertenece dentro del sistema periódico. e) El índice de oxidación de un elemento sin combinar es cero.
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Números de oxidación más comunes de los no metales -1



H



-1



F



-1



Cl +1



+3



+5



+7



-1



Br +1



+3



+5



+7



+3



+5



+7



-1



I



+1



+1



-2 -1 -1/2 O -2



S



-2



+2



+4



+6



Se



+4



+6



-2



Te



+4



+6



-3 -2 -1



N



+1 +2 +3 +4 +5



-3



P



+3



+5



As



+3



+5



Sb



+3



+5



Bi



+3



+5



-4



C



+2



+4



-4



Si



+2



+4



Cr Mn



+6 +4



+6 +7



Es preciso aclarar que estos números se asignan a los diferentes elementos cuando se hallan formando un compuesto. Recordar: Al igual que con los símbolos, los números de oxidación debe memorizarlos, puesto que junto con aquellos constituyen los elementos básicos de toda la formulación química. Es conveniente hacerlo por grupos de elementos con igual índice de oxidación, ya que cuando elementos diferentes actúan con idénticos índices de oxidación, dan lugar a fórmulas totalmente análogas. Entonces para asignar los números de oxidación, deben tenerse presentes las siguientes reglas: 1º) El Nº de oxidación de un elemento sin combinar es cero. También entran en esta categoría las moléculas simples o diatómicas.
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0



0



0



0



Al ;



H2 ;



O2 ;



O2 ;



2º) El Nº de oxidación del Hidrógeno combinado es ( +1 ) 1+



1+



1+



HclO ;



KOH ;



H2O



excepto en los hidruros, donde su Nº de oxidación es (-1) 1-



1MgH2 ;



LiH



3º) El Nº de oxidación del Oxígeno combinado es ( -2 ) 2-



2-



2-



CO2 ;



Al2O3 ;



H2O



excepto en los peróxidos, donde su Nº de oxidación es ( -1 ) y en los superóxidos es -1/2. 1-



1-



K2O2 ;



H2O2



4º) El Nº de oxidación en los elementos Metálicos, cuando están combinados es siempre Positivo y numéricamente igual a la carga del Ion 1+



2+



3+



KBr ;



MgSO4 ;



Al(OH)3



5º) El Nº de oxidación de los halógenos en los hidrácidos y sus respectivas sales es -1 1-



1-



1-



1-



HF ;



HCl ;



HBr ;



HI



en cambio el Nº de oxidación del Azufre en su Hidrácido y respectivas Sales es (-2) 2-



2-



2-



H2S ;



Na2S ;



FeS



6º) El Nº de oxidación de una molécula es CERO: Se calcula primero multiplicando la cantidad de átomos de cada elemento por su respectivo Nº de oxidación, y sumando
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ambos resultados, dicha suma debe ser igual a cero. 4+ 2-



C O2 = 1 x ( 4 + ) + 2 x ( 2 - ) 4+ 2-



C O2 = [ 4 + ] + [ 4 - ] 4+ 2-



C O2 = 0 Porque como toda molécula es NEUTRA 7°) el número de oxidación de los ión monoatómico, coincide con su carga iónica.



Podemos concluir diciendo:



Si tenemos una fórmula y conocemos las reglas para asignar número de oxidación podremos averiguar los números de oxidación de cada elemento que interviene



FORMULACIÓN Y NOMENCLATURA DE LOS COMPUESTOS. La enorme cantidad de compuestos que maneja la química hace imprescindible la existencia de un conjunto de reglas que permitan nombrar de igual manera en todo el mundo científico un mismo compuesto. De no ser así, el intercambio de información sobre química entre unos y otros países sería de escasa utilidad. Los químicos, a consecuencia de una iniciativa surgida en el siglo pasado, decidieron representar de una forma sencilla y abreviada cada una de las sustancias que manejaban. La escritura en esa especie de clave de cualquier sustancia constituye su fórmula y da lugar a un modo de expresión peculiar de la química que, con frecuencia, se le denomina lenguaje químico. Para iniciar el estudio de la nomenclatura es necesario distinguir primero entre compuestos orgánicos e inorgánicos. Los compuestos orgánicos contienen carbono, generalmente combinado con elementos como hidrógeno, oxígeno, nitrógeno y azufre. El resto delos compuestos se clasifican como compuestos
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inorgánicos. Sin embargo, algunos compuestos que poseen carbono en su estructura como el monóxido de carbono (CO), dióxido decarbono (CO2), los que contienen el grupo cianuro (CN-) y los grupos carbonatos (CO32-) se consideran por conveniencia compuestos inorgánicos.



Conceptos fundamentales La formulación de un compuesto, al igual que su nomenclatura (esto es, la trascripción de su fórmula en términos del lenguaje ordinario), se rige por unas determinadas normas que han sido retocadas en los últimos años con el único propósito de conseguir un lenguaje químico lo más sencillo y a la vez general posible. Un organismo internacional, la I.U.P.A.C. (International Union of Pure and Applied Chemistry), encargado de tales menesteres, ha dictado unas reglas para la formulación y nomenclatura de las sustancias químicas. Antes de proceder al estudio de tales reglas para cada tipo de compuesto es preciso conocer perfectamente los símbolos de los diferentes elementos químicos, base de esta forma de expresión. Una memorización previa de todos ellos resulta, pues, imprescindible. La fórmula química de un compuesto dado, además de indicar los elementos que lo constituyen, proporciona la relación numérica en que intervienen sus respectivos átomos (o iones). Tales números están relacionados con el de enlaces posibles de unos átomos (o iones) con otros y dan idea de la capacidad de combinación de los elementos en cuestión. A los fines de simplificar el estudio de la nomenclatura química, a los compuestos inorgánicos los dividiremos en dos grupos: 1- compuestos iónicos y 2compuestos moleculares. 1-



Los compuestos iónicos casi todos ellos poseen cationes que derivan de metales y aniones mono y poliatómicos.



2- Los compuestos moleculares están generalmente formados por la unión de dos o más átomos de elementos no metálicos. El nombre de un compuesto es una consecuencia directa de la fórmula que lo representa.
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COMPUESTOS IÓNICOS : Su formulación y nomenclatura Para la determinación de la fórmula de los compuestos iónicos hay que hacer uso del principio de electroneutralidad. Por ejemplo, para escribir la fórmula del compuesto iónico cloruro de calcio, debemos saber que los iones presentes son y, por lo que podremos predecir correctamente la fórmula será CaCl2, ya que para neutralizar la carga del ion calcio Ca2+ hace falta dos iones cloruros Cl-. Para poder aplicar este principio es necesario conocer no sólo la carga de los iones sino además que existen iones monoatómicos y poliatómicos: Iones monoatómicos, se forman cuando un átomo simple gana o pierde electrones. Iones poliatómicos, son partículas cargadas con dos o más átomos.



Iones monoatómicos. En la tabla siguiente podes observar los iones más corrientes, agrupados en metales y no metales.



Metales Grupos



1 Li+1 Na+1 K+1 Rb+1 Cs+1



2



3



4



5



No metales Grupos 1 H+



Mg+2 Al+3 Ca+2 Sr+2 Sn+2 Ba+2 Pb+2 Bi+3



5



6



N-3 O-2 S-2 Se-2 Te-2



7 FClBrI-



METALES TRANSICIÓN



Cr+3



Mn+2



Fe+2 Fe+3



Cu+1 Cu+2



Zn+2



Ag+1



Cd+2
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Es importante que destaquemos que: Los metales: están ubicados a la izquierda de la tabla periódica y a la izquierda de la línea gruesa vertical, forman cationes por pérdida de electrones. Ejemplo:



Na



Na + + 1e-



Los no metales: están a la derecha de la tabla periódica y encima de la línea gruesa escalonada de la misma, forman aniones por ganancia de electrones. Ejemplo:



1e- + F



F-



Importante! : los iones dados como ejemplos contienen el mismos número de electrones, 10, que son los que hay en átomo del gas noble neón. Entonces podemos decir que; los elementos cercanos a un gas noble (grupo 8) en el sistema periódico tienden a formar iones con el mismo números de electrones que el átomo del gas noble más cercano. Los iones que tienen el mismo número de electrones que el átomo de gas noble más cercano, permiten inferir que: Los iones de los metales del grupo 1 tienen carga +1. Los iones de los metales del grupo 2 tienen carga +2. Los iones de los no metales del grupo 6 tienen carga -2. Los iones de lo no metales del grupo 7 tienen carga -1. Algunos de los metales alejados de los gases nobles en el sistema periódico, forman iones positivos, pero su estructura no está relacionada de una manera directa con la de los gases nobles y de hecho no hay una manera simple de predecir sus cargas. Estos son los metales de transición y de los metales pesados situados en los grupos 4 y 5. la carga más frecuente de estos iones es +2 y las menos frecuentes +1 Ag)+ y +3 (Cr+3 , Bi+3). Además, algunos de estos metales forman más de un catión como es el caso del hierro y del cobre, (Fe+2 y Fe+3) (Cu+1 y Cu+2).



Iones poliatómicos. Muchos de los compuestos poseen iones poliatómicos. A continuación observarás una tabla con algunos de los iones poliatómicos más
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comúnmente usados con su nombre y carga. Cuando el número iones poliatómicos es mayor a uno se encierra entre paréntesis para evitar confusión. Iones poliatómicos. +1 NH4+ (amonio) H3O+ (hidronio)



-1 OH(hidróxido) CN(cianuro) H2PO4(fosfato diácido) H2PO34(fosfito diácido) HSO4(sulfato ácido) HSO3(sulfIto ácido) HCO3(carbonato ácido) NO3(nitrato) NO2(nitrito) ClO(hipoclorito) ClO2(clorito) ClO3(clorato) ClO4(perclorato) MnO4(permanganato)



-2 CrO4-2 (cromato) Cr2O7-2 (dicromato) HPO4-2 (fosfato monoácido) HPO3-2 (fosfito monácido) SO4-2 (sulfato) SO3-2 (sulfIto) CO3-2 (carbonato)



-3 AsO4-3 (arseniato) BO3-3 (borato) PO4-3 (fosfato) PO4-3 (fosfito)



La nomenclatura de un compuesto iónico consta de dos palabras, la primera, la del ión negativo (anión) y la segunda la del ión positivo (catión). Aunque el orden de escritura sea el inverso. Ejemplo: KCl



cloruro de potasio



Na2SO4



sulfato de sodio



Zn(NO3)2



nitrato de cinc
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Al escribir la fórmula de un compuesto iónico se escribe primero nombre del ión positivo y luego el del ión negativo Para poder asignarle nombre a los iones individuales, observe que: 1-



Los iones monoatómicos positivos (cationes) toman el nombre del metal del



que proceden. Ejemplo: Na+ (ión sodio), Li+ (ión litio), Ca2+ (ión calcio) etc. En algunos casos los metales forman más de un tipo de catión, como por ejemplo, el Fe+2 y Fe+3, para poder distinguirlos se incluye la carga en números romanos entre paréntesis: Fe+2 = ión hierro (II) y



Fe+3 = ión hierro (III).



Un sistema más antiguo pero que aún se sigue usando es utilizar los sufijos ico para el ión de mayor carga y -oso para el de menor, estos sufijos se añaden al nombre latino del metal. El Fe+2 se conoce como ión ferroso y el Fe+3 como ión férrico.



2- Los iones monoatómicos negativos se forman añadiendo a la raíz del no metal el sufijo -uro. Ejemplo: Hidruro



H-



Óxido



O-2



Fluoruro



F-



Sulfuro



S-2



Cloruro



Cl-



Seleniuro Se-2



Bromuro



Br-



Teleruro



Yoduro



I-



Te-2



3- Los iones poliatómicos reciben nombres especiales. Ejemplo: FeCl2 Su nombre es cloruro de hierro (II) o cloruro ferroso. Observa que el ión cloro tiene carga -1, por lo tanto el catión debe ser Fe2+.
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COMPUESTOS MOLECULARES : Su formulación y nomenclatura Reglas de nomenclatura. La aplicación de las reglas de nomenclatura se puede plantear a través delas siguientes preguntas: a) Dado el nombre de un compuesto ¿cuál es su fórmula? b) Dada la fórmula de un compuesto ¿Cuál es su nombre?



Por lo tanto es necesario sistematizar, en lo posible, la nomenclatura de la química inorgánica para que todos hablemos el mismo “idioma químico”. Toda sustancia, tiene una composición química expresada por su fórmula Actualmente la tendencia de nombrar a los compuestos es preferentemente racional, así: Fijamos el nombre de un compuesto en correspondencia con la fórmula química. El nombre nos da información sobre la composición química. Es importante que te aclare que el uso histórico prolongado, hace que a muchos compuestos se los siga llamando con su nombre más común, como por ejemplo: agua al H2O, amoníaco al NH3 y ácido sulfúrico al H2SO4.



Moléculas formadas por un solo tipo de elemento: Las moléculas monoatómicas, se las representa únicamente por el símbolo del elemento químico. La monoatomicidad es características de los metales, del boro, carbono, silicio, teleuro y de los gases nobles. La mayoría de los no metales forman moléculas poliatómicas: - Monoatómicas : Na, K, Fe, C, Si, B, Hg, Ne, Ar etc. Diatómicas: F2, Cl2, O2, H2, N2 etc Triatómicas : O3 Tetraatómicas: P4 Octoatómicas : S8, Se8.
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La nomenclatura es muy sencilla molécula de fluor (F2), de fósforo (P4) , de azufre (S8) etc.



Moléculas binarias: formadas por dos elementos: Se denominan compuestos binarios a aquellos que resultan de la combinación de dos elementos; por tal razón en sus fórmulas intervendrán tan sólo dos símbolos. Para fijar tanto el orden en el que éstos han de escribirse como en el que habrán de leerse, la I.U.P.A.C. ha tomado como base la siguiente secuencia de los diferentes elementos: Los metales, B, Si, C, Sb, As, P, N, H, Te, Se, S, I, Br, Cl, O, F. Su Formulación Para formular un compuesto binario se escribe en primer lugar el símbolo del elemento que se encuentra más a la izquierda en la secuencia anterior y a continuación el del otro. Luego a cada símbolo se le coloca como subíndice el número de oxidación del otro y por último si los subíndices son múltiplos se dividen ambos por el menor y los resultados correspondientes se fijan como subíndices definitivos.



Su Nomenclatura. Cuando un par de elementos no metales forman un solo compuesto, este se nombra de la siguiente manera: primero, se nombra el elemento que aparece escrito en segundo lugar, añadiendo el sufijo -uro a la raíz del nombre. Luego se nombra el elemento escrito en primer lugar, intercalando entre ellos la preposición de Ejemplo:



HCl cloruro de hidrógeno



H2S sulfuro de hidrógeno



Generalmente, un par de no metales forma más de un compuesto, en este caso, el nombre es más complejo. Los prefijos di= dos, tri= tres, tetra = cuatro, penta = cinco, hexa = seis, hepta = siete, octa = ocho, se usan para indicar el número de átomos de cada elemento. Los siguientes óxidos de nitrógeno se nombran como se indicó previamente: N2O5



PENTÓXIDO DE DINITRÓGENO



N2O4



TETRÓXIDO DE DINITRÓGENO



47



__________________________________________________________________Química general y aplicada



NO2



DIÓXIDO DE NITRÓGENO



N2O3



TRIÓXIDO DE DINITRÓGENO



NO



MONÓXIDO DE NITRÓGENO



N2O



MONÓXIDO DE DINITRÓGENO



Las anteriores reglas generales de formulación y nomenclatura serán aplicadas detalladamente, para facilitar la comprensión, a casos concretos que corresponden a diferentes tipos de compuestos binarios.



Compuestos binarios del oxígeno. Las combinaciones binarias del oxígeno con cualquier otro elemento del sistema periódico reciben el nombre de óxidos. Hay dos clases de óxidos, los básicos y loa ácidos.



ÓXIDOS BÁSICOS: se forman a partir del oxígeno y de un metal Su Formulación. Supongamos que tratamos de formular el óxido de potasio. En primer lugar tendrás que recordar los respectivos índices de oxidación de los elementos oxígeno y potasio para después colocarlos en forma de subíndices intercambiados. Dado que el K, que es un metal, es anterior al O en la lista anteriormente citada, precederá a éste en la fórmula: K (I)



O (-II)



:



K2O



De forma análoga se procedería para los óxidos siguientes: Óxido de calcio: Ca (II)



O (-II)



:



Ca2O2 = CaO



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



O (-II) : Fe2O3
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Su Nomenclatura IUPAC (Unión Internacional de Química Pura y Aplicada). Se nombran con la palabra óxido seguida de la preposición de y, luego, el nombre del metal. Si este puede actuar con dos ó más números de oxidación, el que corresponda al compuesto se indica con números romanos y se encierra entre paréntesis. Su Nomenclatura clásica. Esta nomenclatura utiliza primero la palabra óxido y a continuación la raíz del nombre del metal seguida de las denominaciones -oso para el número de oxidación menor, e -ico para el mayor.



A continuación podrá observar una tabla con ejemplos en la que se aplican ambas nomenclaturas.



COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



FeO



Óxido de hierro (II)



Óxido ferroso



Fe2O3



Óxido de hierro (III)



Óxido férrico



CaO



Óxido de calcio



Óxido de calcio



Ag2O



Óxido de plata



Óxido de plata



ÓXIDOS ÁCIDOS: se forman a partir del oxígeno y de un no metal. Para escribir su fórmula deberás proceder de igual manera que para los óxidos básicos. Su Formulación. Óxido de carbono (IV). El carbono es anterior al oxígeno en la referida lista, por lo que su símbolo se escribirá en primer lugar: C (IV)



O (-II)



:



C2O4 = CO2
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Óxido de azufre (VI): S (VI)



O (-III)



:



S2O6 = SO3



Óxido de nitrógeno (V): N (V)



O (-II)



:



N2O5



Su Nomenclatura IUPAC. En general, el proceso será inverso al de formulación. Si tratáramos de nombrar el Cl2O, por los símbolos reconoceríamos que es un óxido de cloro; pero dado que el cloro actúa con diferentes índices de oxidación, al observar la ausencia de subíndice en el oxígeno concluimos que se trata, en este caso, del cloro (I), por lo que el nombre correcto será óxido de cloro (I). Asimismo podría haberse nombrado eligiendo la segunda forma de nomenclatura como el monóxido de dicloro. Su Nomenclatura clásica. Esta nomenclatura es más complicada y distingue a los elementos según los números de oxidación que poseen. Los óxidos que se forman se denominan por la palabra óxido, seguida por el nombre del no metal en el cual un prefijo y un sufijo indican el número de oxidación.



A continuación podrá observar una tabla con ambas nomenclaturas.



COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



Cl2O



Monóxido de dicloro



Óxido hipocloroso



SO2



Dióxido de azufre



Óxido sulfuroso



N2O3



Trióxido de dinitrógeno



Óxido nitroso



N2O5



Pentóxido de dinitrógeno



Óxido nítrico



Cl2O7



Heptóxido de dicloro



Óxido perclórico
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En la nomenclatura clásica de los óxidos ácidos, los no metales al combinarse con el oxígeno siempre actúan con sus números de oxidación positivos y, la mayoría de ellos tienen más de un número oxidación, es necesario asignarles diferentes categorías a los mismos.



Ejemplo: cloro, bromo y yodo ( con números de oxidación +1, +3, +5 y +7) tienen el siguiente esquema. +1



+3



+5



+7



hipo-oso



oso



ico



per-ico



Clórico



Perclórico



Elemento



Cloro



Hipoclororso Cloroso



Bromo



Hipobromoso Bromoso Brómico Perbrómico



Yodo



hipoyodoso



Yodoso



Yódico



Peryódico



Más ejemplos: Para los elementos que tienen números de oxidación +4 y +6; +3 y +5. Elemento +4 +6 +3 +5 -oso Azufre Nitrógeno



-ico



-oso



-ico



Sulfuroso Sulfúrico Nitroso Nítrico



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



Compuestos binarios del hidrógeno: hidruros. Existen dos clases de hidruros: los metálicos y los no metálicos. HIDRUROS METÁLICOS. El hidrógeno con los metales actúa con número de oxidación -1 (por ser un no metal). Ejemplos de hidruros metálicos: COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



NaH



Hidruro de sodio



Hidruro de sodio



CaH2



Hidruro de calcio



Hidruro de calcio



CuH



Hidruro de cobre (I) Hidruro cuproso



HIDRUROS NO METÁLICOS. Tanto la nomenclatura como la formulación de tales compuestos se rige por las normas generales; sin embargo, es preciso hacer constar que las combinaciones binarias del hidrógeno con los elementos F, Cl, Br, I, S, Se, Te (no metales), que le siguen en la ordenación de la I.U.P.A.C., reciben el nombre especial de hidrácidos, pues tales compuestos, en solución acuosa, se comportan como ácidos. Por esta razón, cuando se hallan disueltos en agua se nombran anteponiendo la palabra ácido al nombre abreviado del elemento (que junto con el hidrógeno forma la combinación), al que se le añade la terminación hídrico. Los referidos elementos actúan en tal caso con su número de oxidación más bajo: -I para los cuatro primeros y -II para los tres últimos.
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Ejemplos de formulación Si se trata de averiguar la fórmula del ácido clorhídrico, inmediatamente habremos de reconocer que es una combinación binaria de cloro e hidrógeno en disolución acuosa (aq). Por preceder el H al Cl en la ordenación de la I.U.P.A.C. se escribirán, pues, en este orden: H (I)



Cl (-I)



:



HCI (aq)



Otros ejemplos: Cloruro de hidrógeno: Se trata del mismo compuesto, pero sin estar en disolución acuosa, por lo tanto será: HCI. Se ha dicho cloruro de hidrógeno y no hidruro de cloro, pues para la nomenclatura el orden de prioridad que rige es inverso al de la formulación (se nombra en primer lugar el elemento situado más a la derecha en la fórmula es decir, el más electronegativo). Sulfuro de hidrógeno:



H (I)



S (-II)



Ácido fluorhídrico:



H (I)



F (-I)



: :



H2S HF (ac)



Ejemplos con nomenclatura IUPAC y clásica. COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



HBr



Bromuro de hidrógeno Bromurode hidrógeno



HF



Fluoruro de hidrógeno Fluoruro de hidrógeno



H2S



Sulfuro de hidrógeno



Sulfuro de hidrógeno
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Existen otros hidruros no metálicos, que en su mayoría todavía se denominan por sus nombres especiales, como por ejemplo:



COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



H2O



Agua



Agua



NH3



Amoníaco



Amoníaco



CH4



Metano



Metano



PH3



Fosfano o fosfina Fosfano o fosfina



Compuestos formados por más de dos elementos químicos. HIDRÓXIDOS O BASES. Los hidróxidos son compuestos que derivan de la combinación entre un metal y el anión monovalente OH- (oxhidrilo). El grupo OH- es un caso típico de ion poliatómico negativo y a efectos de nomenclatura se trata como si fuera un solo elemento con grado de oxidación (-1). Los hidróxidos se comportan químicamente como bases; es más, constituyen las bases típicas. La formulación de tales compuestos se lleva a efecto escribiendo en primer lugar el elemento metálico y a continuación el radical hidroxilo entre paréntesis, si el subíndice que le corresponde es superior a la unidad. En cuanto a la nomenclatura, los hidróxidos se nombran anteponiendo la palabra hidróxido al nombre del metal que irá precedido de la preposición de. En el caso de que el metal pueda actuar con más de un grado de oxidación, se hará constar éste entre paréntesis de la forma habitual. Ejemplos de formulación: Hidróxido de calcio:



Ca (II)



Hidróxido de aluminio: Al (III)



(OH) (-I) (OH) (-I)



:



:



Ca (OH)2



Al (OH)3
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Ejemplos de nomenclatura. COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



KOH



hidróxido de potasio



hidróxido de potasio



Fe(OH)3



Hidróxido de hierro (III)



Hidróxido férrico



CuOH



Hidróxido de cobre (I)



Hidróxido cuproso



Ni(OH)3



hidróxido de níquel (III) hidróxido de níquel



OXOÁCIDOS. Son compuestos ternarios formados por la combinación de hidrógeno H, oxígeno O y otro elemento X, por lo general no metálico. Su fórmula típica es, pues, HaXbOc.



Su Formulación. En ellos el oxígeno actúa con índice de oxidación -2, el hidrógeno con índice de oxidación +1, por lo que conocida la fórmula y teniendo en cuenta que el índice de oxidación resultante para una molécula ha de ser nulo, resulta sencillo determinar el número de oxidación correspondiente al elemento central X, que será siempre positivo. Ejemplo de Formulación El hecho de que los óxidos no metálicos al combinarse con el agua den oxoácidos, puede ser utilizado inicialmente para elaborar las fórmulas de éstos. Considerando el elemento genérico X (que representa a cualquiera de los no metales), que junto con el H y el O constituyen los oxoácidos, y suponiendo que actúa con todos los índices de oxidación positivos posibles, es posible formular los diferentes tipos de oxoácidos. Ácido nitroso: el nitrógeno puede actuar con índices de oxidación positivos III y V. La terminación -oso hace referencia al más bajo de los dos, luego observando los números de oxidación podés concluir que se trata del HNO2.
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Trioxoclorato (V) de hidrógeno: la indicación explícita del índice de oxidación (V) permite formular con rapidez el compuesto: HClO3.



Su Nomenclatura Clásica. Para nombrar los oxoácidos, la I.U.P.A.C. admite las reglas tradicionales, las cuales dan lugar a nombres que pueden resultar, en algún caso, familiares. Dichas reglas consisten básicamente en lo siguiente: Al nombre abreviado del elemento central X se le antepone la palabra ácido y se le hace terminar en -oso o en -ico, según que dicho elemento actúe con el índice de oxidación menor o mayor respectivamente. Esta regla, que es válida únicamente para el caso de que el elemento posea dos diferentes grados de oxidación positivos, puede extenderse al caso de que tenga cuatro, sin más que combinar los prefijos hipo- y percon los sufijos -oso e -ico de la siguiente manera: ácido hipo........... oso ácido ............. oso ácido............. ico ácido per............. ico



para el grado de oxidación más bajo para el inmediato superior para el siguiente para el grado de oxidación más alto



Por otra parte, cuando de un mismo óxido resultan varios ácidos por adición de un número diferente de moléculas de agua, para diferenciarlos, se les añade el prefijo meta- u orto-, según su contenido en agua sea el menor o el mayor respectivamente. Su Nomenclatura IUPAC. Existe, no obstante, una segunda forma de nomenclatura especialmente recomendada por la I.U.P.A.C. por su sencillez y su carácter sistemático. Consiste en nombrar en primer lugar la palabra oxo precedida de los prefijos di-, tri-, tetra-, etc. en el caso de que el subíndice del oxígeno en la fórmula del ácido sea 2, 3, 4, etc. A continuación se escribe el nombre del elemento central en forma abreviada unido a la terminación -ato y tras indicar entre paréntesis el grado de oxidación con el que actúa dicho elemento, se añade la palabra hidrógeno precedida de la preposición de. La
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determinación en cualquier caso del número de oxidación se realiza bien en base a la electroneutralidad de la molécula. Ejemplos de nomenclatura Si se tratamos de nombrar el oxoácido de fórmula H2SO4 identificaremos primero el elemento central que en este caso es el azufre; puede actuar con dos números de oxidación positivos distintos IV y VI, en este caso en particular lo hace con +6. Según la nomenclatura tradicional será, pues, el ácido sulfúrico. Si se emplea la nomenclatura sistemática (IUPAC) su nombre será tetraoxosulfato (VI) de hidrógeno.



HCIO: el Cl puede actuar con los siguientes grados de oxidación positivos: I, III, V, Vll. Para determinar con cuál interviene en este caso se recurre a la condición de electroneutralidad: 1(H) + n(CI) - 2(O) = 0 luego n(CI) = 1. Será pues el ácido hipocloroso (clásica), o lo que es lo mismo, el monoxoclorato (I) de hidrógeno (IUPAC). HBrO4: el Br puede actuar con los números de oxidación positivos I, III, V, Vll. Aplicando la condición de electroneutralidad se tiene: 1(H) + n(Br) - 4 · 2(O) = 0 luego n(Br) = 8 - 1 = 7. Será, pues, el ácido perbrómico, o lo que es lo mismo, el tetraoxobromato (VII) de hidrógeno. Ejemplos de oxoácidos con nomenclatura IUPAC y clásica. COMPUESTOS H2SO3 H2CO3 HNO3



IUPAC



CLÁSICA



Sulfato (IV) de hidrógeno ó Ácido sulfuroso Trioxo sulfato de dihidrógeno Trioxocarbonato de dihidrógeno Ácido carbónico Trioxonitrato (V) de hidrógeno Ácido nítrico
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SALES. Las sales resultan de la sustitución parcial (sales ácidas) o total (sales neutras) del hidrógeno en los ácidos por átomos metálicos. Al igual que las sales binarias son compuestos iónicos. El ion positivo o catión es un ion monoatómico metálico, pero a diferencia de aquéllas, el ion negativo o anión es un ion poliatómico, esto es, una agrupación de átomos con exceso de carga negativa. Si a efectos de formulación y nomenclatura dicho grupo se considera como si fuera un elemento, las cosas se simplifican mucho, pues se procede prácticamente como si se tratara de un compuesto binario del catión y del anión. La fórmula del anión se obtiene haciendo perder a la del ácido sus átomos de hidrógeno y asignándole por consiguiente igual número de cargas negativas. En cuanto al nombre, se obtiene cambiando la terminación -oso del ácido por -ito y la ico por -ato y sustituyendo la palabra ácido por la de ion. Los prefijos, si los hubiere, permanecen inalterados. Si se desea proceder utilizando la nomenclatura sistemática bastará anteponer al nombre del ácido la palabra ion y suprimir de hidrógeno. Su Formulación Para formular las oxosales se escribe primero el símbolo del elemento metálico y a continuación el anión sin hacer explícita su carga. Seguidamente se escriben como subíndices los respectivos números de oxidación intercambiados, como si se tratara de un compuesto binario (se considera como número de oxidación del anión su carga eléctrica). Ejemplo de formulación: Para escribir la fórmula del carbonato ácido de hierro (III) ó carbonato ácido férrico, en primer deberás escribir el símbolo del hierro y anión que resulta de sacar un solo hidrógeno a la fórmula del ácido carbónico (que tiene dos). Luego deberás intercambiar sus números de oxidación. (Fe)1(HCO3)3 Por último deberás suprimir el subíndice 1, por lo que queda la fórmula final: Fe (HCO3)3
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Su Nomenclatura El nombre de las oxosales se forma anteponiendo el del anión poliatómico correspondiente al del elemento metálico, precedido de la preposición de y seguido del número de oxidación en el caso de que el metal pueda actuar con más de uno. Según IUPAC las sales de los oxoácidos, tienen el mismos esquema de nomenclatura que los oxoácidos. Ejemplos de nomenclatura: COMPUESTOS



IUPAC



CLÁSICA



Na2SO3



Sulfato (IV) de sodio



Sulfito de sodio



NaHCO3



Hidrógeno carbonato (IV)de sodio Carbonato de sodio



Cu(NO3)2



Nitrato (V) de cobre (II)



Nitrato cuproso



SALES BINARIAS. Estas sales derivan de la sustitución del hidrógeno de manera parcial o total de los hidrácidos por un metal. Se las denomina genéricamente sales en uro, por ser ésta la terminación sistemática de su nombre. Son combinaciones iónicas de los no metales F, Cl, Br, I, S, Se, Te, con elementos metálicos. Tanto su formulación como su nomenclatura se ajusta estrictamente a las reglas generales dadas inicialmente. Ejemplos de formulación: Cloruro de sodio:



Na (I)



Cl (-I)



Ioduro de plata:



Ag (I)



I (- l)



Cloruro de hierro (III): Sulfuro de cinc:



Fe (III)



Zn (II)



: :



NaCl Agl



Cl (-II)



:



FeCl3



S (-II) : Zn2S2 = ZnS



Ejemplos de nomenclatura PbCl4 : Pb (IV) Cl (-I)



cloruro de plomo (IV) ó tetracloruro de plomo



Al2S3



: Al (III) S (-II)



sulfuro de aluminio (III) ó



Cul LiBr



: Cu (I) I (- l) : Li (I) Br (-I)



yoduro de cobre (I) bromuro de litio



trisulfuro de dialuminio
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COMPOSICIÓN PORCENTUAL DE UN COMPUESTO. Como ya hemos visto en el desarrollo de esta unidad, la fórmula de un compuesto nos indica el número y la clase de los átomos presentes en ella. La podemos utilizar además para determinar los porcentajes en masa de los elementos del compuesto. Los porcentajes en peso los podemos calcular a partir de la masa en gramos de cada uno de los elementos que hay en un mol del compuesto y referirlos a 100 g del mismo.



Ejemplo: el carbonato ácido de sodio, c.onocido comúnmente como bicarbonato de sodio. Su fórmula es NaHCO3 . ¿Cuál será su composición porcentual o centesimal en masa de H, Na, C y O? (Masas atómicas : Na= 22,99; H=1,01; C=12,01 y O=16,00)



Solución: En un mol de NaHCO3 hay: 22,99 g de Na (1 mol de átomos) 12,01 g de C (1 mol de átomos de C) 1,01 g de H (1 mol de átomos de H) 48,00 g de O ( 3 moles de átomos de O) La masa de 1 mol de NaHCO3 es: 22,99 g + 12,01 g +1,01 g + 48,00 g = 84,01 g El porcentaje de Na se calcula, de la siguiente manera: 84,01 g de NaHCO3 100, 00 g de NaHCO3 Para los demás elementos el cálculo de



22,99 g de Na x = 27,36 % sus porcentajes se realiza de



idéntica manera que para el Na, obteniéndose los siguientes resultados: 1,20 % de H, 11,30 % de C y 57,14 % de O. Nota: la suma de los porcentajes debe dar 100.
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Los cálculos de este ejemplo nos muestran una característica importante de las fórmulas. En un mol de NaHCO3



hay un mol de Na, 1 mol deH, 1 mol de C y 3



moles de O. En otras palabras la relación molar es: 1 mol de Na : 1 mol de H : 1 mol de C : 3 moles de O que es lo mismo que la relación atómica del NaHCO3: 1 átomo de Na : 1 átomo de H : 1 átomo de C : 3 átomos de O Resumiendo podemos decir que : Los subíndices en una fórmula representan no sólo las relaciones en que se encuentran los átomos, sino también las relaciones molares.



¿QUÉ ES LA FÓRMULA EMPÍRICA? En química existen dos clases de fórmulas: la empírica, y la molecular. La Fórmula Empírica (o Condensada): es la Fórmula de un compuesto que se escribe utilizando la relación de números enteros más simple de átomos presentes en el compuesto (por ejemplo para Benceno: C1H1) y la Fórmula Molecular es la Fórmula Química para una sustancia que representa su molécula y proporciona el número y tipo de cada átomo presente en cada molécula. (por ejemplo, benceno: C6H6) En algunos casos la fórmula empírica coincide con la molecular y otros como en el ejemplo del benceno la molecular es un múltiplo entero de la empírica. Por ejemplo, la fórmula empírica y molecular del agua (H2O),coinciden. La fórmula empírica del H2O indica que contiene dos átomos de H por cada átomo de oxígeno. Esta relación se aplica además a nivel molar, por que por cada mol de agua hay 2 moles de átomos de H y 1 mol de átomos de O. A la inversa, la relación de números de moles de cada elemento en un compuesto nos indica los subíndices que un compuestos tienen en su fórmula empírica. De esta manera, el concepto de mol
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proporciona un método de calcular las fórmulas empíricas de las sustancias químicas. A continuación, observará un diagrama del procedimiento general para calcular la fórmula empírica de una sustancia a partir de su composición porcentual.



% en masa de los elementos



Fórmula empírica



Considerar una Muestra de 100 g



Gramos de cada elemento



Calcular la relación molar



Utilizar los pesos atómicos



Moles de cada elemento



¿Cómo calcularíamos la fórmula empírica del fosgeno? El fósgeno es un gas venenoso que contiene la 12,1 % de C , 16,2 % de O y 71,7 % de Cl, por masa. Solución: Para simplificar nuestro cálculo consideraremos que tenemos 100 g de muestra (aunque se puede emplear cualquier cifra). De acuerdo a su composición porcentual, conocemos los gramos de cada elemento. Luego con estos datos calculamos los moles de cada elemento, por lo que tenemos: Para el carbono



12 g de C------------------------1 mol de C 12,1 g de C--------------------- x = 1,01 mol de C



Para el oxígeno



16 g de O --------------------- 1 mol de O 16,2 g de O --------------------x = 1,01 mol de O
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Para el Cl



35,5 g de Cl ------------------1 mol de Cl 71,1 g de Cl -----------------x = 2 ,02 moles de Cl



Ahora calculamos la relación molar más sencilla, la que se obtiene dividiendo cada número entre el menor de ellos, que es 1,01, por lo tanto tenemos C:O:Cl = 1:1:2 y la fórmula empírica es COCl2.



ACTIVIDADES PRÁCTICAS.



1- Determine el número de átomos de cada elemento en cada compuesto, observe el primer ejemplo: FÓRMULA ÁTOMOS ÁTOMOS ÁTOMOS (A) (B) (C) N2O5



5



2



TOTAL



----



7



HNO3 Al(OH)3 Fe(BrO2)3 Na 3 SbO4 Mg 3(PO4)2



2-Investigue al menos un compuesto presente en los siguientes productos de su casa, ya sea con su nombre o su fórmula: a. Agua mineral



b .Polvo para hornear



c. Agua oxigenaba



d. Sal común de mesa e. Destapa cañerías



3- ¿Cuál es el número de oxidación del azufre en el Ion sulfato SO42-.
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4- ¿Cuáles serán los números de oxidación de los átomos de cada uno de los siguientes compuestos? a) Cl2 ii)



b) H2O



c) SO3 d) NaOH e) Na+



f) HLi g) HCl



h) Cu(OH)2



KH2PO4 j) HIO4 k) NH3 l) NH4OH m) HBr n) N2O5



ñ) CrO3



5- Determine el número de oxidación del elemento metálico en cada de uno de los siguientes compuestos: a) FeCl2 b) FeO c) Fe2O3 d) Fe2(SO4)3 e) HgCl2 f) Hg3PO4 g) Bi(OH)3 h) BaCO3



i) KmnO4



k) Cd(NO3)2 l) CuS



m) NaHCO3 n) PbF4



6- La fórmula del arseniato de potasio es K3AsO4 y la del dicromato de potasio es K2Cr2O7. Calcule el número de oxidación de cada elemento en los compuestos mencionados. 7- Nombre los siguientes compuestos: a) HBr (gas) b) PF3 c) NaClO d) Fe2O3 e) HBr (en agua) f) PF5 g) NaH h) KH2PO4 i) CdI2 o) Ag2CO3



k) KmnO4 l) Li3N



m) Al (CN)3 n) SrSO4 ñ) Al(OH)3



p) CsClO3 q) Na2O2 r) NH4NO2 s) FeO t) HIO4 u) SnF2



8- Escriba las fórmulas de los siguientes compuestos. a) nitrito de cobre (II) b) sulfuro de potasio c) sulfuro ácido de calcio c) fosfato de magnesio e) fosfato ácido de bario f) fosfato de ácido de potasio g) heptafluoruro de yodo h) sulfato de amonio i) perclorato de plata j) cianuro de cobre (I) k) cromato de hierro (III) l) clorito de calcio m) óxido de cobre (II) n) ácido perbrómico ñ) ácido iodhídrico o) carbonato de cinc p) yoduro de mercurio (II) r) bromuro de cobre (I)



9- Escriba las fórmulas de los compuestos iónicos que se listan a continuación. Para ello utilice la tabla de aniones y cationes que se dieron en la parte teórica. a) dicromato de potasio b) fosfato de estaño c) sulfuro de oro (I) d) óxido de aluminio e) sulfato de cromo f) nitrito de cinc g) clorato de estroncio h) carbonato ácido de manganeso (II).
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10- Escriba el nombre de los siguientes óxidos según IUPAC: a) Cl2O b) FeO c) CuO d) Ag2O e) Mn2O7 f) Br2O7 g)ZnO h) CO2 11- Escriba el nombre de los siguientes hidróxidos según IUPAC: a) CuOH b) Fe(OH)2 c) Cr(OH)3 d) KOH e) AuOH f) NH4OH g) Pb(OH)2 12- Escriba el nombre de los siguientes ácidos según IUPAC: a) HNO2 b) H3PO3 c) H2SO3 d) H2SO4 e) HNO3 f) HClO g) HClO3 h) HF I) H2S I) HBrO4 m) H3PO4 n) HI ñ) HIO o) HCN p) H2CO3 13- Escriba el nombre de los siguientes compuestos, e indicar si son óxidos ácidos o básicos, bases, ácidos o sales : a) NaNO3 b) NH4HSO4 c) Fe(OH)3 d) CaS e) HBrO3 f) KNO2 g) NaO h) HgO i) NH4OH k) KCl p) Cr(OH)3 q) CO2



l) HI m) H2SO3 n) NaClO ñ) HNO3 o) HIO



r) N2O5



s) ZnO



t) LiOH



u) Ca(HCO3)2 v) H2SO4



w) KbrO 14- Escriba las fórmulas de : a) hidróxido de bario b) sulfato ácido de potasio c) carbonato de aluminio d) fosfato de amonio. 15- ¿Cuáles serán las fórmulas de: a)hidróxido de cesio b) fosfato de bario d) sulfato ácido de amonio d) bicarbonato de potasio 16- Nombre los siguientes compuestos iónicos: a) CaS b) Al(NO3)3 c) CoCl2 17- Mencione 5 ejemplos de hidruros metálicos. 18- Escriba la fórmula química y el nombre de: a) b) c) d) e) f)



cuatro óxidos ácidos cuatro óxidos básicos cuatro oxoácidos cuatro hidróxidos cuatro haluros cuatro hidruros no metálicos



19- Calcule la composición porcentual en masa de los compuestos del problema 15.
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20- Calcula la composición centesimal de las siguientes sustancias: c- C3H6O2 d- Fe(OH)2 a- NaCl b- Al2O3 21- Calcular el porcentaje de calcio en: a- CaO



b- Ca(OH)2



c- CaCO3



22-Una muestra de 5,325 g de un compuesto X, contiene 3,758 g de C, 0,316 g de H y 1,251 g de O.¿ Cuál es la fórmula del compuesto X? 23-Determine las fórmulas empíricas de los compuestos con las siguientes composiciones porcentuales: a) 1,6 % de H, 22,2 % de N y 76,2 % de O b) 62,1 % de C , 5,21 % de H , 12,1 % de N y 20,7 % de O. 24- Si el peso molecular del compuesto X del problema 21 es 68,0 uma. ¿Cómo calcularía su formula molecular? 25- Calcular la fórmula molecular de una sustancia que tiene la siguiente composición centesimal: Na= 74,19% O= 25,81% y Masa molar.= 62 g 26-Calcular la fórmula molecular de una sustancia que tiene la siguiente composición centesimal: H= 2,04% S= 32,65% O= 65,31% y Masa molar = 98 g
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4.



REACCIONES QUÍMICAS



INTRODUCCIÓN. Como ya hemos visto en la unidad 1, existen transformaciones físicas y químicas de la materia. Ahora nos dedicaremos exclusivamente a las químicas, en ellas



las



sustancias



iniciales



desaparecen



gradualmente,



mientras



que,



simultáneamente, se obtienen otras. Por ejemplo: ♦ El hierro expuesto al aire húmedo, pierde sus propiedades metálicas y se transforma en un polvo pardo amarillento, el cual es el óxido de hierro.



Fe (s) + 3 H2O (l) --------



Fe2O3 (s) + 3 H2 (g)



♦ Cuando circula corriente eléctrica a través del agua, se generan dos gases: Hidrógeno y oxígeno, que pueden recogerse utilizando un equipo apropiado. 2 H2O (l) ---------



2 H2 (g) + O2 (g)



Hacia fines del siglo XVIII, el francés Antoine Lavoiser realizó una serie de estudios cuantitativos de las reacciones químicas. Tal vez, su observación más destacada fue que “la masa total de todas las sustancias existentes, después de una reacción química, es la misma que la masa total antes de la reacción”. Esta observación, fue conocida posteriormente como Ley de conservación de la masa, es una de las leyes fundamentales de la química. Con el advenimiento de la teoría atómica, los químicos pudieron comprender la base de esta ley: “los átomos ni se crean ni se destruyen durante cualquier reacción química”. Asi, la misma cantidad de átomos está presente después de una reacción, que cuando se inició. Los cambios que se presentan durante una reacción comprenden exclusivamente el reacomodo de esos átomos. En esta unidad consideraremos las cantidades de sustancias consumidas y producidas en las reacciones. A este campo de estudio de la química se la denomina
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“estequeometría”, que deriva del griego stoicheion (elemento) y metron (medida), herramienta indispensable de la química. Podemos resumir diciendo que una reacción química (o cambio químico), es un proceso en el que, a partir de una o más sustancias se originan otra u otras diferentes de las iniciales.



ECUACIONES QUÍMICAS. Las reacciones químicas son representadas de manera escrita a través de las ecuaciones químicas. Por ejemplo, cuando reacciona Fe con el oxígeno formando Fe2O3. escribimos la ecuación química para esta reacción:



4 Fe (s) +



3 O2 (g) --------



2 Fe2O3 (s)



¿Cómo leemos esto?



El signo + indica “reacciona con” y la flecha



indica



“produce”. Las fórmulas



químicas del lado izquierdo representan las sustancias iniciales, denominadas reactivos. Las sustancias formadas en la reacción son los productos, se presentan a la derecha de la flecha. Los números colocados antes dela fórmula se denominan coeficientes. Debido a que los átomos no se crean ni se destruyen en ninguna reacción, una ecuación debe tener un número igual de átomos de cada elemento en cada lado de la flecha. Cuando esto sucede se dice que la ecuación está balanceada. Esto lo podemos observar a continuación, utilizando el ejemplo anterior:



4 Fe (s) + Átomos de reactivos



3 O2 (g)



2 Fe2O3 (s) Átomos de productos



Hierro



Oxígeno



Hierro



Oxígeno



4



6



4



6
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¿CÓMO ESCRIBIR Y BALANCEAR UNA ECUACIÓN QUÍMICA? En este punto vamos a desarrollar una metodología de balanceo de ecuaciones químicas, para ilustrar esto utilizaremos la reacción que ocurre en la propulsión de los cohetes. Los materiales iniciales o de partida son dos líquidos: hidracina (N2H4) y teróxido de dinitrógeno (N2O4); los productos generados son nitrógeno gaseoso (N2) y agua líquida. Para escribir esta ecuación seguiremos el siguiente procedimiento: 1- Escribir la ecuación sin ajustar: las fórmulas de los reactivos se colocan a la izquierda, y las de los productos a la derecha. Ambos separados por una flecha.



N2H4 + N2O4



N2



+



H2O



2- Balance o ajuste de la ecuación: en este paso se trata de que esté conforme a la ley de conservación de la masa, es decir, que haya el mismo número de átomos de cada elemento en cada miembro dela ecuación. Para empezar le ponemos un coeficiente de 4 al agua, con lo que tenemos 4 átomos de oxígeno en cada lado:



N2H4 + N2O4



N2



+



4 H2O



Veamos ahora los átomos de hidrógeno. Hay 4 x 2 = 8 átomos de H a la derecha. Para obtener 8 átomos a la izquierda le ponemos un coeficiente de 2 al N2H4.



2 N2H4 + N2O4



N2



+



4 H2O



Por último que sucede con el nitrógeno. En total hay (2x2) + 2 = 6 átomos de nitrógeno a la izquierda. Por lo tanto para ajustar los átomos de nitrógeno a la derecha, colocamos un coeficiente de 3 al N2.



2 N2H4 + N2O4



3 N2



+



4 H2O
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3- Indicar el estado físico de los reactivos y productos. Esto lo logramos utilizando: (g) para sustancias en estado gaseoso (s) para sólidos (l) para líquidos puros (ac) para una sustancia disuelta en agua Por lo tanto para el ejemplo citado la ecuación final nos queda:



2 N2H4 (l) + N2O4 (l)



3 N2 (g)



+



4 H2O(l)



Importante : que hay dos puntos que son necesarios de recordar en relación con el balanceo del ejemplo, que son aplicables a todas las ecuaciones: 1- Las ecuaciones se ajustan a partir de los coeficientes de las fórmulas, nunca cambiando los subíndices de las mismas. Para ajustar el nitrógeno escribimos 3 N2, lo que significa que hay 3 moléculas de N2. Podríamos haber puesto 6 átomos de N escribiendo N6,



pero esto es absurdo de acuerdo con la



atomicidad, ya que el nitrógeno natural existe como molécula diatómica, N2, y no como N6. 2- Para balancear una ecuación, es mejor empezar por aquel elemento que aparezca sólo en una especie a cada lado de la ecuación. En nuestro ejemplo podríamos haber empezado por el oxígeno o el hidrógeno. La elección del nitrógeno no hubiera sido buena ya que aparece en las dos moléculas de reactivos.
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CLASIFICACIÓN DE REACCIONES QUÍMICAS. Las ecuaciones químicas, como ya hemos visto, representan cambios o reacciones químicas. Para que tenga significado, una ecuación debe representar lo más real posible. No tenemos un método seguro para predecir productos, por lo que se deben emplear los trabajos realizados por otras personas, y sobre todo demostrarlo experimentalmente en un laboratorio. Las reacciones se clasifican acuerdo a su mecanismo en 4 tipos básicos, que son: ♦



SINTESIS O COMBINACION



♦



DESCOMPOSICIÓN



♦



SIMPLE SUSTITUCIÓN



♦ DOBLE SUSTITUCIÓN



Reacciones de síntesis o combinación. En estas reacciones dos reactivos se combinan para formar un solo producto. Muchos elementos reaccionan con otro de esta manera para formar compuestos. Generalizando tenemos:



A + B



C



Ejemplos: C (s) + N2 (g)



+



O2 (g) 3 H2 (g)



CO2 (g) 2 NH3 (g)



Reacciones de descomposición. En estas reacciones un solo reactivo se descompone para formar dos o más sustancias. Muchos compuestos se comportan en esta forma cuando son sometidos a calentamiento. Generalizando:



C



A + B
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Ejemplo: 2 KClO3 (s)



2KCl (g)



+ 3 O2 (g)



CaCO3 (s)



CaO (s)



+



CO2 (g)



Reacciones de simple sustitución. Son reacciones en donde un elemento sustituye a otro en un compuesto. Frecuentemente estos elementos son el hidrógeno o un metal. Generalizando:



A + BX -------



AX + B Siendo X el elemento sustituido



Ejemplos: Fe (s) + 2 HCl (ac) --------- FeCl2 (ac) + Zn (s) + CuSO4 (ac)------------



ZnSO4 (ac)



H2 (g) +



Cu (s)



Reacciones de doble sustitución. En estas reacciones los átomos o los iones intercambian parejas. Generalizando:



AX +



BY ----------



AY



+ BX



Ejemplos: BaBr2(ac)



+ K2SO4(ac)



Ca(OH)2 (ac) + 2 HCl (ac)



2 KBr (ac) + BaSO4 (ac) CaCl2 (ac) + 2 H2O (l)



REACCIONES DE FORMACIÓN DE COMPUESTOS INORGÁNICOS. Los compuestos inorgánicos se clasifican en: 1- ÓXIDOS BÁSICOS 2- ÓXIDOS ÁCIDOS 3- HIDRÁCIDOS 4- OXOÁCIDOS 5- BASES O HIDRÓXIDOS 6- SALES
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Nota: los métodos que se explican a continuación, para la obtención de las distintas clases de sustancias no son los únicos, pero si los más representativos



ÓXIDOS. Existen dos clases de óxidos como ya vimos en la unidad anterior, los óxidos básicos y los óxidos ácidos. Todo óxido se obtiene a partir de la reacción entre el oxígeno y otro elemento de la tabla periódica. En el caso de los óxidos básicos, el elemento que reacciona con el oxígeno es un metal. Generalizando tenemos la siguiente ecuación: METAL



+



OXÍGENO



ÓXIDO BÁSICO



Ejemplo: Ecuación balanceada para reacción de formación de óxidos básicos. 2 Ca



O2



2 CaO



Oxígeno



Oxido de Calcio (cal viva)



+



Calcio



En el caso de los óxidos ácidos, el elemento que reacciona con el oxígeno es un no metal. Generalizando la ecuación de formación es: NO METAL



+ OXÍGENO



ÓXIDO ÁCIDO



Ejemplo: Ecuación balanceada para reacción de formación de óxidos ácidos S



O2



SO2



Oxígeno



Oxido Sulfuroso



+



Azufre



HIDRÓXIDO o BASE Un hidróxido o base se obtiene a partir de la reacción entre el óxido básico y agua. Generalización: ÓXIDO BÁSICO + AGUA



HIDRÓXIDO O BASE
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Ejemplo: Ecuación balanceada para reacción de formación de hidróxidos o bases CaO Oxido de Calcio



+ H2 0



Ca(OH)2



Agua



Hidróxido de Calcio



ÁCIDOS OXIGENADOS u OXOÁCIDOS. Un ácido oxigenado u oxoácido se obtiene a partir de la reacción entre el óxido ácido y agua. Generalización: ÓXIDO ÁCIDO + AGUA



ÁCIDO OXIGENADO U OXOÁCIDO



Ejemplo: Ecuación balanceada para reacción de formación de oxoácidos SO2 Oxido Sulfuroso



+ H20 Agua



H2SO3 Acido Sulfuroso



HIDRÁCIDOS Primero se obtiene el hidruro no metalico el que reacción entre el hidrógeno con un no metal.



obtiene a partir de la



Los hidruros que posteriormente



pueden formar un hidrácido son los que se obtienen a partir de los siguientes elementos: Flúor, Cloro, Bromo, Iodo y Azufre. Tanto el azufre como los halógenos actúan con su menor estado de oxidación. Generalización: HALÓGENO O AZUFRE



+ HIDRÓGENO



HIDRURO NO METÁLICO



Ejemplo: Ecuación balanceada para reacción de formación de hidruro no metálico.
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F2



+



H2



Flúor



Hidrógeno



Cl2



+



H2



Cloro +



H2



Bromo



-------------



H2



yodo



-------------



+



-------------



Azufre



H2



2 HBr Bromuro de Hidrógeno



Hidrógeno



S



2 HCl Cloruro de Hidrógeno



Hidrógeno



+



2 HF Fluoruro de Hidrógeno



Hidrógeno



Br2



I2



-------------



2 HI Ioduro de Hidrógeno



-------------



Hidrógeno



H2S Sulfuro de Hidrógeno



Por último se obtiene el hidrácido, a partir de los hidruros no metálicos obtenidos anteriormente, se disuelve en agua para transformarse en el hidrácido correspondiente, existen solamente cinco y son ácidos no oxigenados: En la siguiente tabla observará, el hidruro no metálico y su correspondiente hidrácido. Producto Gaseoso Fluoruro de Hidrógeno Cloruro de Hidrógeno Bromuro de Hidrógeno Ioduro de Hidrógeno Sulfuro de Hidrógeno



Disuelto en Agua Acido Fluorhídrico Acido Clorhídrico Acido Bromhídrico Acido Iodhídrico Acido Sulfhídrico



SALES Una sal se obtiene a partir de la reacción entre un ácido y un hidróxido, pudiendo ser el ácido oxigenado (oxoácido) o no oxigenado (hidrácido).



Generalización:
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ÁCIDO



+



HIDRÓXIDO



SAL



-------------



+ AGUA



Ejemplo: Ecuación balanceada para reacción de formación de sales HBr



+



Acido Bromhídrico H2SO3



+



Acido Sulfuroso



NaOH



------------



NaBr



Hidróxido de Sodio



Bromuro de Sodio



2 NaOH



Na2SO3



Hidróxido de Sodio



Sulfito de Sodio



+ H2O Agua + 2 H2O Agua



REACTIVO LIMITANTE. Hay circunstancias, que luego de ocurrir una reacción química uno de los reactivos sobra mientras que el otro ya se agoto, motivo por el cual la reacción concluyó entre ambos reactivos. Por ejemplo, se consideramos la reacción de formación de metano. C(s)



+



2 H2 (g)



CH4 (g)



Supongamos que comienza la reacción, teniendo inicialmente 3 moles de C y 8 moles de hidrógeno. De acuerdo con la ecuación balanceada, 1 mol de C se combina con 2 de hidrógeno para producir un mol de metano. Ahora calculemos cuantos moles de H2 son necesarios para que reaccionen con 3 moles de C , tenemos entonces: 1 mol de C _____________ 2 moles de H2 3 moles de C ____________x = 6 moles de H2



Pero sólo se dispone inicialmente de 8 moles de H2, dos moles de H2 sobran después de que todo el C se ha consumido.
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De este problema podemos concluir diciendo que:



La sustancia que se consume completamente en una reacción se llama reactivo limitante porque es el que determina o limita la cantidad de producto que se formará. Los reactivos que sobran se los denomina reactivos en exceso. En el ejemplo, el C es el reactivo limitante y el H2 es el reactivo en exceso.



RENDIMIENTO TEÓRICO DE LAS REACCIONES. La cantidad de producto formado depende de la cantidad de reactivo limitante presente en la reacción, esta cantidad de producto se denomina rendimiento teórico. En la práctica cantidad de producto formado siempre, es menor a la calculado a a través dela ecuación balanceada. Este rendimiento es el real o experimental. Existe una manera de calcular el rendimiento de una reacción, relacionando el rendimiento real con el teórico, denominándose rendimiento porcentual. Su expresión es:.



real / teórico x 100 = rendimiento porcentual



Ejemplo : se hace reaccionar 100 g de nitrato de plata con suficiente cantidad de hidróxido de sodio, se obtienen 61,4 g de óxido de plata de acuerdo con la siguiente ecuación química: AgNO3 + NaOH _________ Ag2O + NaNO3 + H2O Calcular el rendimiento teórico y el porcentual. Solución: 1- Balancear la ecuación. 2AgNO3 + 2 NaOH _________ Ag2O + 2 NaNO3 + H2O 2- Calcular las masas molares delos compuestos. Mm AgNO3 = 108 + 14 + (3x16) = 170 g Mm NaOH = 23 + 16 + 1 = 40 g Mm Ag2O = (2x108) + 16 = 232 g Mm NaNO3 = 23 + 14 + (3x16) = 85 g



77



__________________________________________________________________Química general y aplicada



3- Calcular el rendimiento teórico. 2x170 g de AgNO3 __________________ 232 g de Ag2O 100 g de AgNO3 _____________________ x = 68,23 g de Ag2O = rendimiento teórico



4 - Calcular el rendimiento de porcentual. 68,28 g de Ag2O ______________ 100 % 61,4 g de Ag2O _______________ X = 90 % = rendimiento porcentual



ACTIVIDADES PRÁCTICAS



1- Dada la siguiente ecuación hipotética: 4A +



B2 ______________ 2 A2B



a) ¿Cuáles son los coeficientes estequeométricos y qué significan? b) ¿Cómo leería la ecuación anterior en función de : átomos, moléculas, moles de átomos y de moléculas? c) ¿Cómo leería la ecuación empleando el número de Avogadro? 2- Dada la siguiente reacción que debe balancear: N2 (g) + H2(g) _________ NH3 Diga cuál o cuáles de las siguientes afirmaciones son correctas: a) 1 molécula de nitrógeno reacciona con 3 moles de hidrógeno para formar dos moléculas de amoníaco. b) 2 átomos de N reaccionan con 6 átomos de H para formar 2 moléculas de amoníaco. c) 1 mol de N2 reacciona con 3 moles de H2 para formar 2 moles de amoníaco. d) 28 g de N2 reaccionan con 2 g de H2 para formar 17 g de NH3 e) 28 g de N2 reaccionan con 6 g de H2 para formar 34 g de NH3 f) En CNPT, reaccionan 22,4 l de N2 con 22,4 l de H2 para formar 22,4 l de NH3



3- Escriba e iguale las siguientes reacciones:
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a) b) c) d) e) f)



Oxígeno + calcio ===== óxido de calcio Oxígeno + azufre ===== óxido sulfuroso Oxígeno + hierro ===== óxido férrico Oxígeno + plata ===== óxido de plata Oxígeno + alumnio ===== óxido de aluminio Oxígeno + estaño ===== óxido estannoso



4- Complete las siguientes ecuaciones, escríbalas en fórmulas y balancéelas: a) b) c) d) e)



hidróxido de sodio + ácido clorhídrico ======== hidróxido de bario + ácido perclórico ========= hidróxido de potasio + ácido sulfúrico ======== hidróxido de calcio + ácido nítrico =========== hidróxido de aluminio + ácido fosfórico =======



5- Escriba e iguale las siguientes reacciones: a) b) c) d)



La reacción de Na con nitrógeno. La reacción de óxido de cobre (II) con oxígeno para dar óxido de cobre. La reacción de descomposición del nitruro de sodio en sus elementos. La combustión (reacción con O2) del metanol (CH3OH) para dar dióxido de carbono y agua.



6- Escriba las fórmulas de reactivos y productos y balancee las siguientes ecuaciones: a) sulfato de sodio + cloruro de hierro (III)---------- sulfato de hierro (III) + NaCl b) Na + ácido sulfúrico---------- sulfato de sodio + hidrógeno c) Hipoclorito de calcio + HNO3 ----------- nitrato de calcio + HClO d) CaO + HCl ---------------- cloruro de calcio + agua e) Fosfito monoácido de aluminio + HNO2 ------------- ácido fosforoso + Al(NO2)3 f) KOH + HF ------------ KF + agua 7- Complete y balancee las siguientes reacciones: a) H3PO4 + Ba(OH)2--------b) Na2SO4 + CaCl2 ---------c) HBr + Al(OH)3--------d) HCN + Au2(HPO4) ------e) ……….. +



H2O ---------



…………(hidróxido de calcio)



f) NaOH + .................. --------------



..................... + NaH2PO4



g) ....................+..........................-----------



H2S



h) H2CO3 +..................-------------- .................+ ................... (carbonato de amonio) 8- Complete y balancee las siguientes ecuaciones químicas:
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abcdefghijklllmnñopq-



Fe Fe Cu S Cl2 Mn I2 FeO Fe2O3 Li2O Cl2O Cl2O3 Cl2O5 Cl2O7 SO2 SO3 HClO3 HNO3 H2CO3



+ + + + + + + + + + + + + + + + + + +



O2 O2 O2 O2 O2 O2 O2 H2O H2O H2O H2O H2O H2O H2O H2O H2O NaOH Ca(OH)2 NaOH



-----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> -----> ----->



FeO Fe2O3 Cu2O SO2 Cl2O5 MnO3 I2O7 Fe(OH)2 Fe(OH)3 LiOH HClO HClO2 HClO3 HClO4 H2SO3 H2SO4 NaClO3 Ca(NO3)2 Na2CO3



9-¿Cuántos moles de P2O5 pueden formarse con 2 g de fósforo y 5 g de oxígeno?



10- En la fermentación de la glucosa (C6H12O6), se produce etanol (C2H5OH), según la ecuación: C6H12O6 ----------------------------- C2H5OH + CO2 ¿Cuántos g de etanol se formarán por fermentación de 900 g de glucosa?



11- Una cierta masa de magnesio reacciona con 80 g de oxígeno produciendo 200 g de óxido de magnesio. Indique cuántos g de magnesio han reaccionado. 12- Calcule la masa de HCl necesaria para reaccionar estequiométricamente con 200 g de carbonato de calcio. Plantee la reacción que se lleva a cabo y realice los cálculos correspondientes. 13- a) Calcule el peso y el volumen de O2 que se obtienen en CNPT al calcinar 108,3 g de óxido de mercurio (II), según la reacción: Hg + O2 ------------ HgO c) Determine cuántos g de HgO son necesarios par obtener 22,4 l de oxígeno enesas condiciones. 14- ¿Cuántos cm3 de una disolución que contiene 40 g de CaCl2 por litro se necesitan para reaccionar con 0,642 g de carbonato de sodio puro?. Plantee la ecuación,



80



__________________________________________________________________Química general y aplicada



balancéela y realice los cálculos estequiométricos. Tenga en cuenta que en la reacción se produce CaCO3. 15- Una de las formas de eliminar NO (contaminante atmosférico) de las emisiones de humos, es haciéndolo reaccionar con amoníaco. 4 NH3 (g) + 6 NO (g) ---------- 5 N2(g) + 6 H2O (l) Complete los espacios en blanco. a) 16,5 moles de NO reaccionan con ..................... moles de NO b) 9,30 moles de NO reaccionan dan......................moles de N2 c) 0,772 moles de N2 se producen a partir de .............. moles de NO d) 78,5 cm3 de NH3 (en CNPT) producen ................... litros de N2. 16- Reaccionan 10 g de hidrógeno con 32 g de oxígeno para producir agua. a) ¿cuántos g de agua se obtienen? b) Cuántos g de reactivo en exceso quedan sin reaccionar y de cuál? 17- Una mezcla de 20 moles de hidrógeno gas y 20 moles de azufre sólido reaccionan para formar sulfuro de hidrógeno gaseoso. a) Escriba la ecuación balanceada para la reacción. b) Indique cuántos l de sulfuro de hidrógeno se forman en CNPT c) ¿Hay algún reactivo que esté en exceso? Si es así ¿Cuál es? y ¿Cuántos g quedan sin reaccionar? 18-



El NO, reacciona con el oxígeno gaseoso produciendo dióxido de nitrógeno. NO (g) + O2 (g) --------------- NO2(g) En un experimento, 0,886 moles de NO se mezclan con 0,503 moles de oxígeno. indique cuál de los reactivos es el limitante y calcule el número de moles de producto generados.



19-



Dada la reacción:



Ca (OH)2 + HCl ---------------



a) Completar y balancear b) Si se mezclan para que reaccionen 100 g de Ca (OH)2 con 100 g de HCl: ¿Cuántos moles y g de sal se obtienen? ¿Queda algún reactivo sin reaccionar?¿Cuál? Calcule la cantidad de moles de exceso. 20- El agotamiento de ozono (O3) en la estratosfera, se cree que se debe a que el ozono reacciona con el NO de las emisiones de los aviones a propulsión, entre otras. Según la reacción: O3 + NO ------------------- O2 + NO2 Si 0,74 g de ozono reaccionan con 0,67 g de NO. a) ¿Qué reactivo es el limitante? b) ¿Cuántos g de NO2 se producen?
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c) Calcular el número de moles de reactivo en exceso que quedan al finalizar la reacción. 21- El HF se usa en la fabricación de freones. Según la reacción de producción: CaF2 + H2SO4 ------------ CaSO4 + HF En un proceso se tratan 6 kg de CaF2 con un exceso de ácido sulfúrico y se producen 2,86 Kg de HF. Calcular el rendimiento porcentual de HF. 22- De acuerdo a la siguiente reacción: NH3 (g) +



H2SO4 (ac) ---------------- (NH4)2SO4 (s)



Si se usaron 9500 m3 de amoníaco, en CNPT. Calcule: a) si la reacción fuera total, la masa de sulfato de amonio que se debería obtener a partir del volumen de NH3 que reaccionó. b) El rendimiento porcentual de la reacción si se obtienen 27,216 kilos de sulfato de amonio. c) El número de moléculas de ácido sulfúrico que se consumieron en la reacción de acuerdo al punto a). 23- Si la siguiente reacción para la obtención de NaOH, tiene un rendimiento del 95%. Na2CO3 + Ca(OH)2-------------- CaCO3 + NaOH Si se parte de 36 kg de carbonato de sodio. a) ¿Qué masa de NaOH se producirá? b) ¿Cuántos moles de hidróxido de calcio se consumen en la reacción?
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5.



REACCIONES ÁCIDO-BASE y de OXIDO-REDUCCIÓN



Ahora que ya hemos aprendido los conceptos necesarios para escribir y balancear las ecuaciones químicas, podemos comenzar a estudiar reacciones más complejas, como las de ácido-base y de óxido-reducción. Estas reacciones son las más importantes y comunes en los sistemas químicos y biológicos.



LAS REACCIONES ÁCIDO-BASE. La acidez y la basicidad constituyen el conjunto de propiedades características de dos importantes grupos de sustancias químicas como los ácidos y las bases. Las ideas actuales sobre tales conceptos químicos consideran a los ácidos como dadores de protones y a las bases como aceptoras. Los procesos en los que interviene un ácido interviene también su base conjugada, que es la sustancia que recibe el protón cedido por el ácido. Tales procesos se denominan reacciones ácido-base. La acidez y la basicidad son dos formas contrapuestas de comportamiento de las sustancias químicas cuyo estudio atrajo siempre la atención de los químicos. Boyle y Lavoisier estudiaron sistemáticamente el comportamiento de las sustancias agrupadas bajo los términos de ácido y álcali (base). Pero junto con los estudios descriptivos de sus propiedades, el avance de los conocimientos sobre la estructura del átomo y sobre la naturaleza íntima de los procesos químicos aportó nuevas ideas sobre los conceptos de ácido y de base. En la actualidad, el resultado final de la evolución de esos dos conceptos científicos constituye un importante capítulo de la química general que resulta imprescindible para entender la multitud de procesos químicos que, ya sea en la materia viva, ya sea en la materia inerte, se engloban bajo el nombre de reacciones ácido-base.
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Propiedades químicas de los ácidos. El comportamiento químico de los ácidos se resume en las siguientes propiedades: Poseen un sabor agrio. La palabra ácido procede, precisamente, del latín (acidus = agrio). Ejemplo: el vinagre debe su sabor al ácido acético, y los frutos cítricos al ácido cítrico que poseen. Colorean de rojo el papel de tornasol. El tornasol es un colorante de color violeta en disolución acuosa (tintura de tornasol) que puede cambiar de color según el grado de acidez de la disolución. Impregnado en papel sirve entonces para indicar el carácter ácido de una disolución. Por lo tanto se lo utiliza como indicador ácido-base. Sus disoluciones conducen la electricidad. La calidad de una disolución ácida como conductor depende no sólo de la concentración de ácido, sino también de la naturaleza de éste, de modo que, a igualdad de concentración, la comparación de las conductividades de diferentes ácidos permite establecer una escala de acidez entre ellos. Desprenden gas hidrógeno cuando reaccionan en disolución con cinc o con otros metales. Ejemplo: 2 HCl (ac)



+



Mg (s) ------------- MgCl2 (ac) + H2 (g)



Los ácidos reaccionan con los carbonatos y bicarbonatos produciendo dióxido de carbono.



Ejemplos: 2 HCl (ac) + CaCO3 (s) ---------- CaCl2 (ac) + H2O(l) + CO2 (g) HCl (ac) + NaHCO3 (s) ---------- NaCl (ac) + H2O(l) + CO2 (g)
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Propiedades químicas de las bases. Las bases, también llamadas álcalis, fueron caracterizadas, en un principio, por oposición a los ácidos. Eran sustancias que intervenían en aquellas reacciones en las que se conseguía neutralizar la acción de los ácidos. Cuando una base se añade a una disolución ácida elimina o reduce sus propiedades características. Otras propiedades observables de las bases son las siguientes:



Tienen un sabor amargo característico. Al igual que los ácidos, en disolución acuosa conducen la electricidad. Colorean de azul el papel de tornasol. Reaccionan con los ácidos para formar una sal más agua. Las bases se sienten jabonosas.



SOLUCIONES ACUOSAS DE ÁCIDOS Y BASES. Cuando Faraday introdujo el término ion para designar las partículas cargadas que transportaban la electricidad en el seno de las disoluciones conductoras, no especificó en qué consistían realmente esos iones. Pero, en el siglo XIX, Svante Arrhenius se interesó por el estudio de las disoluciones y, en particular, por las de los llamados electrolitos o sustancias capaces de conducir la electricidad en disolución. Arrhenius sospechó de



la existencia de una disociación o ruptura de las



supuestas moléculas del electrolito en varios fragmentos por efecto de la disolución. Además, las partículas deberían poseer carga eléctrica de acuerdo con el concepto de ion avanzado por Faraday. Según Arrhenius el cloruro de sodio se disociaba en la forma: NaCl --------- Na+ + Cl-
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La idea de la disociación iónica fue extendida por el propio Arrhenius a los ácidos y a las bases, lo que le permitió encontrar una explicación coherente a su comportamiento característico.



TEORÍA DE ARRHENIUS. Cuando el HCI se disuelve en el agua (ac) sus moléculas se disocian en la forma: HCl (ac) ---------- H+ (ac) + Cl- (ac)



Este mismo comportamiento puede aplicarse a otros ácidos. > Ejemplo: H2SO4 (ac) --------- H+ (ac) + HNO3 (ac) --------- H+ (ac) +



SO4-2(ac) NO3- (ac)



Arrhenius, de acuerdo con su idea de disociación iónica y a la existencia en todos los casos de iones H+ libres en solución, postuló que el carácter ácido está relacionado directamente con la capacidad de una sustancia para dar en solución acuosa iones H+. La diferencia en la fuerza de los ácidos se puede cuantificar mediante la medida de la conductividad eléctrica de sus respectivas disoluciones acuosas; cuanto más fuerte es un ácido mejor conduce la electricidad. Según la teoría de Arrhenius, la relación entre ambos hechos es clara. La reacción de disociación de un ácido en disolución es un caso particular de equilibrio químico.



Podemos resumir y generalizar, representando por HA a un ácido genérico, la reacción de disociación del ácido (HA) se puede escribir, según Arrhenius, de la siguiente forma: AH ---------- A-(ac) + H+(ac) En los ácidos fuertes la reacción estaría desplazada hacia la derecha de modo que abundarían los iones H+(ac), ya que todo el HA estaría prácticamente disociado. Esto explicaría que el carácter ácido y su conductividad, es debida a la abundancia en
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la disolución de iones portadores de carga. Por el contrario, en los ácidos débiles el grado de disociación sería pequeño, es decir, sólo una escasa fracción de ácido estaría disociada, estando el equilibrio desplazado hacia la izquierda. Según Arrhenius, una explicación similar podría aplicarse a las bases. Los hidróxidos, o las bases, al disolverse en el agua se disociarían según:



KOH



K+(ac)



---------



+ OH-(ac)



Mg(OH)2 --------- Mg+2(ac) + 2 OH-(ac)



Resumiendo, Arrhenius concluyó que eran bases todas aquellas sustancias capaces de dar en disolución acuosa iones OH- (oxidrilos).



BOH ----------



B+(ac)



+



OH-(ac)



Al igual que para los ácidos, la fuerza de una base y su conductividad estarían relacionadas entre sí y ambas, con el grado de disociación que presenta dicha base en disolución acuosa.



REACCIONES DE NEUTRALIZACIÓN La reacción donde una base neutraliza las propiedades de un ácido recibe el nombre de neutralización y se ajusta, en términos generales, a una ecuación química del tipo: Ácido HA



+ +



base ----------



sal



+



agua



BOH ----------- BA



+



H2O



> Ejemplo: HCI(ac) + KOH(s) ---------- KCl(ac) + H2O



De acuerdo con la teoría de Arrhenius, la neutralización se reduce a una reacción entre los iones H+ y OH- respectivamente de ácidos y bases para dar agua:
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H+ + OH- ------------- H2O Si la concentración de base es suficiente, todos los iones H+ provenientes de la disociación del ácido serán neutralizados por los OH- de la base. Un exceso de base provocará a la solución resultante carácter básico o alcalino. Pero, por la presencia de iones H+ no neutralizados (exceso de ácido), la disolución tendrá carácter ácido.



LIMITACIONES DE LA TEORÍA DE ARRHENIUS. Las definiciones de ácido y base dadas por Arrhenius tienen con algunas dificultades. > En primer lugar, el ion H+ en disolución acuosa no puede permanecer aislado; dado el carácter dipolar de la molécula de agua, el ion H+ se unirá, por lo menos, a una de ellas formando el ion hidronio H3O+ según la reacción: H2O + H+ ------------- H3O+ Por ello, al ión de H+(ac) se debe escribir como H3O+. > En segundo lugar, el concepto de base de Arrhenius implica la capacidad de ceder iones OH- a la disolución. Sin embargo, sustancias tales como el amoníaco (NH3) se comportan como bases sin contener en sus moléculas iones OH-. Así, reaccionan con el ácido clorhídrico de una forma semejante a la de los hidróxidos: HCl + NH3-------------NH4+ + ClEn disolución acuosa presenta idéntico comportamiento alcalino que los hidróxidos. Por lo tanto, las nociones de ácido y base de Arrhenius, sin ser falsas, poseen una validez limitada. Los conceptos de Brönsted y Lowry amplían dichas nociones.
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DEFINICIONES DE BRÖNSTED-LOWRY La disociación de un ácido de fórmula HA en medio acuoso, lleva implícito la cesión de un H+ a una molécula de agua, según la siguiente reacción: HA + H2O --------- H3O+(ac) + A-(ac) Pero el H+ es un átomo de hidrógeno que ha perdido su electrón; es por tanto un protón, de modo que el ácido ha cedido un protón durante el proceso.



En 1932, J.N. Brönsted propuso la siguiente definición de ácido: Ácido es toda sustancia capaz de ceder o donar uno o más protones a otra molécula. Al proponer este concepto de ácido, Brönsted buscaba una definición para poder relacionar con la correspondiente de la base, tal como lo estaban las propiedades químicas de ambas sustancias. Puesto que un ácido tiene propiedades opuestas a las de una base, la definición de base debería reflejar una propiedad opuesta a la del ácido. Por lo que según Brönsted una: Base es una sustancia capaz de aceptar uno o más protones de otra molécula. El comportamiento del amoníaco (NH3) se explica como consecuencia de la siguiente reacción con el agua: NH3(ac) + H2O ------------- NH4+(ac) + OH-



El NH3 actúa como base aceptando un protón de la molécula de agua y originando ion amonio y liberando grupos OH- igual que los otros hidróxidos:



NaOH -----------------



Na+ + OH-
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Reacciones ácido-base. Se deduce de los conceptos de Brönsted de ácido y de base que ambos están relacionados. Ya que en los procesos en los que intervienen estos componentes (reacciones ácido-base)



existe una transferencia de protones, por ejemplo, si una



molécula cede un protón, existe otra que lo acepta. Por lo tanto la molécula que lo cede se comporta como ácido y la que lo acepta como base. > Ejemplo: HCI(ac) + H2O Ácido



H3O (ac) + Cl-(ac) +



base



El HCI cede un protón al H2O, ésta actúa como base y el HCl como ácido.



Entre los ácidos más comúnmente usados están el ácido clorhídrico (HCl), el ácido nítrico (HNO3), el ácido acético ( CH3COOH), el ácido sulfúrico (H2SO4) y el ácido fosfórico (H3PO4). Los primeros tres son ácidos monopróticos, son ácidos que liberan un solo ión H.



HCl (ac)



H+ (ac) + Cl-



HNO3(ac)



H+ (ac)



CH3COOH(ac) ====== H+ (ac)



+ NO3- (ac) +



CH3COO-(ac)



La ionización del ácido acético es incompleta, por lo que es un electrolito débil y por lo tanto es un ácido débil. En cambio, los ácidos clorhídrico y nítrico son ácidos fuertes porque son electrolitos fuertes, debido a que su ionización es completa. El ácido sulfúrico es un ácido diprótico por que por cada mol de ácido produce dos moles de iones de H, en dos etapas:



H2SO4(ac) --------



HSO4- (ac) + H+(ac)



HSO4- (ac) ====== SO4-2(ac)



+ H+(ac)
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El ácido sulfúrico es un ácido o electrolito fuerte, la primera ionización es completa. Pero, la segunda ionización es incompleta por lo que el ión HSO4- es un ácido débil. El ácido fosfórico es un ácido triprótico, es decir que posee 3 iones de H para ceder. Las tres etapas de ionización son incompletas, debido a que los tres ácidos son débiles. En la siguiente tabla podrá observar algunos de los ácidos y las bases más comúnmente usados: ÁCIDOS FUERTES



BASES FUERTES



HCl



KOH



HBr



NaOH



HI



LiOH



HNO3



RbOH



HClO4



CsOH



HClO3



Ca(OH)2



H2SO4



Ba(OH)2 Sr(OH)2



El químico inglés,T. M. Lowry , llegó a conclusiones semejantes a las de Brönsted, por lo que a estas definiciones de ácido y de base se las denominan de Brönsted y Lowry.



CLASIFICACIÓN DE REACCIONES ÁCIDO-BASE. Como ya hemos visto en la Teoría de Arrhenius, las reacciones ácido-base, se denomina también reacciones de neutralización. La ecuación química que las generaliza es: ácido + base---------



sal + agua
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Las reacciones ácido base se pueden clasificar en cuatro categorías:



Reacción entre un ácido fuerte y una base fuerte. Ejemplo: KBr(ac) + H2O(l)



HBr (ac) + KOH (ac)---------



Como tanto el ácido y la base son electrolitos fuertes, están completamente ionizados en solución, por lo tanto la ecuación iónica es:



Br-(ac) + K+ (ac) + OH- + H+-----------



Br-(ac) + K+ (ac) + H2O(l)



Reacción entre un ácido fuerte y una base débil. Ejemplo: HCl (ac) + NH3(ac) ---------



NH4Cl (ac)



En esta reacción, el ácido esta totalmente ionizado pero el amoníaco es un electrolito débil por lo tanto la ecuación iónica es: Cl- (ac) + NH3(ac) + OH-(ac) + H+(ac) ---------



NH4+ (ac) + Cl -(ac) + H2O(l)



Reacción entre un ácido débil y una base fuerte. Ejemplo: HF (ac) + KOH (ac)---------



KF(ac) + H2O(l)



En este ejemplo, el HF es un electrolito débil y por lo tanto no está totalmente ionizado y como la base es fuerte, la ecuación iónica es:



FH(ac) + K+ (ac) + OH- -----------



F-(ac) + K+ (ac) + H2O(l)



Reacción entre un ácido débil y una base débil. Ejemplo: FH(ac) + NH3(ac) ---------



NH4F (ac)
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Dado que el ácido y la base son electrolitos débiles su ionización es incompleta, la ecuación se representa por ejemplo:



FH(ac) + NH3(ac) ---------



NH4+ (ac) + F- (ac) + H2O(l)



REACCIONES DE ÓXIDO-REDUCCIÓN. Las reacciones de óxido-reducción son parte importante del mundo que nos rodea. Las reacciones de óxido-reducción o redox



involucran intercambio de



electrones. Una reacción es de oxidación cuando una sustancia pierde electrones; una reacción es de reducción cuando otra sustancia gana electrones esos electrones. En virtud del principio de elctroneutralidad de la materia, es evidente que en una reacción de este tipo los electrones puestos en libertad por la sustancia que se oxida deben ser consumidos a la misma velocidad por la que se reduce. En otros, términos, no puede haber reacción de oxidación si no hay simultáneamente una de reducción. El conjunto de estas dos semirreacciones toma el nombre de reacción de óxido-reducción o redox. Ejemplo: Reacción de oxidación



Fe+2 -----



Fe+3 + 1 e



Reacción de reducción



Hg+2 + 2e -----



Hg



Resumiendo, podemos decir que: La semirreacción que implica la pérdida de electrones se llama reacción de oxidación y la semirreacción que implica la ganancia de electrones se llama reacción de reducción. La sustancia que se oxida, es decir la que pierde o cede sus electrones, se denomina reductora o agente reductor y la que se reduce, es decir la que gana o acepta los electrones se llama oxidante o agente oxidante.
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Números de oxidación. Los químicos consideran conveniente introducir el concepto de número de oxidación para usarlo como una herramienta de comprensión del intercambio de electrones en las reacciones redox. Los números de oxidación o estado de oxidación son números que expresan la cantidad de carga que posee un átomo en una molécula (o en un compuesto iónico) si los electrones fueran transferidos completamente.



A partir de esta definición, se pueden definir las reacciones redox, como que : Un elemento se oxida si aumenta su número de oxidación. Un elemento se reduce si disminuye su número de oxidación A todos los conceptos anteriores relacionados con las reacciones redox, los podemos resumir en las siguientes tablas:



Transferencia de electrones Oxidación



Pierde electrones



Variación o cambio en el número de oxidación Aumento



Reducción



Gana electrones



Disminución



Agente reductor



Dador de electrones



Aumento



Agente oxidante



Aceptor de electrones



Disminución



Sustancia oxidada



Pérdida de electrones



Aumento



Sustancia reducida



Ganancia de electrones



Disminución



Su número de Se oxida



Cede electrones



Cuando una



Actúa como



oxidación



reductor



aumenta



Sustancia



Su número de Se reduce



Capta electrones



Actúa como



oxidación



oxidante



disminuye
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En la Unidad 3, Fórmulas y nomenclatura de compuestos inorgánicos, vimos de manera detallada las reglas para asignar los números de oxidación a los diferentes elementos, le recomiendo repasarlas, ya que son indispensables en el balanceo de las ecuaciones redox.



Resumen de las reglas: 1- En los elementos libres, no combinados, cada átomo tiene un número de oxidación de cero. Por lo tanto en H2, Na, He, K, S8 etc. tiene el mismo número de oxidación, cero. 2- Para los iones de un solo átomo, el número de oxidación es igual a la carga del ion. 3- El número de oxidación del oxígeno en la mayoría de los compuestos es -2, pero en los peróxidos es -1 y en los superóxidos es -1/2. 4- El número de oxidación del hidrógeno es +1, excepto cuando forma hidruros metálicos, donde es -1. 5- El flúor tiene -1 en todos sus compuestos. Los otros halógenos (Cl, Br y I) tienen números de oxidación negativos cuando forman compuestos como los haluros. En combinación con el oxígenos son positivos +1, +3, +5 y +7. 6- En una molécula neutra, las suma de los números de oxidación de todos los átomos debe ser cero. En un ion poliatómico la suma de los números de oxidación de todos sus elementos debe ser igual a la carga neta del ion.



BALANCEO DE LAS ECUACIONES REDOX. La manera de balancear una ecuación redox es diferente a lo que ya hemos visto. Ahora veremos como logramos balancear una ecuación redox, a través de un ejemplo: Ajustar la siguiente reacción: FeCl3 + SnCl2 -------



FeCl2 + SnCl4
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Solución: 1. Se identifican las especies o átomos que cambian su estado de oxidación. En nuestro caso los que átomos que cambian de estado de oxidación son: Fe+3------------



Fe+2



Sn+2 -----------



Sn+4



2- Se escriben las dos semirecaciones, teniendo en cuenta las cantidad de electrones intercambiados,es decir se agregan electrones a ambos lados de cada semireacción para balancear las cargas. Recordar que los electrones tienen carga negativa.



Fe+3 +



1 e ------------



Sn+2 -----------



Fe+2



Sn+4 + 2 e



reducción oxidación



3- Es necesario que se igualen el número de electrones de ambas semireacciones para balancear las cargas por lo tanto se multiplica la primera reacción por el número de electrones intercambiados en la segunda, y recíprocamente: 2 x (Fe+3 +



1 e ------------



1 x (Sn+2 -----------



Fe+2)



Sn+4 + 2 e)



Quedando 2 Fe+3 +



2 e ------------



Sn+2 -----------



2 Fe+2



Sn+4 + 2 e



Por lo tanto, recordar que la cantidad de electrones cedidos y aceptados deben ser iguales.



4-Se suman ambas semirreacciones, quedando: 2 Fe+3 +



2 e ------------



Sn+2 -----------



2 Fe+2



Sn+4 + 2 e



-------------------------------------------------------2 Fe+3 + Sn+2 ----------



2 Fe+2 + Sn+4 (ecuación iónica)
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5- Se ha obtenido la ecuación redox, lo cual nos permite escribir la ecuación molecular ajustada: 2 FeCl3 + SnCl2 -------



2 FeCl2 + SnCl4



Este ejemplo, es muy sencillo. Sin embargo, frecuentemente no nos vamos ha encontrar con este tipo de ejemplos si no con algunos más complicados o más complejos de balancear. Como, reacciones con aniones con oxígeno: cromatos, dicromatos, permanganatos, sulfatos, nitratos, etc.. El método más utilizado par el ajuste de una reacción redox es el del ion electrón. Para proceder al balanceo se deben realizar o seguir el siguiente procedimiento: 1- Asignar los números de oxidación a todos elementos para determinar cual se oxida y cual se reduce, es decir que especies participan en la reacción por cambios en sus números de oxidación. Repasar las reglas para asignar los números de oxidación a los elementos (Unidad 3). 2- Plantear o escribir las semirreacciones de oxidación y de reducción. 3- Balancear la masa, es decir que debe haber el mismos número de átomos de cada tipo de elemento a la izquierda como a la derecha de la semirreacción. 4- Balancear la carga, es decir que la suma de las cargas reales en lado izquierdo y derecho de la ecuación deben ser iguales. 5- Balancear la transferencia de electrones, multiplicando las semirreacciones balanceadas en las etapas 4 y 5, por los números enteros correspondientes. 6- Sumar las semirreacciones. 7- Escribir la ecuación molecular balanceada.
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A continuación aplicaremos este procedimiento en un ejemplo: Ejemplo: Balancear la siguiente ecuación: Ag2 S + HNO3 --------



AgNO3 + S + NO + H2O



Solución: 1- Asignamos los números de oxidación a todos los elementos, tanto de los reactivos como de los productos. Veamos: Ag2S:



la plata es Ag su números de oxidación es +1 y el S = -2



HNO3 :



H = +1, N = +5 y O = -2



AgNO3:



Ag = +1, N= +5 y O = -2



S:



S=0



NO:



N = +2 y O= -2



H2O:



H = +1 y O = -2



Nota : los elementos en negrita son los que modifican sus números de oxidación.



2- Ahora una vez identificados los elementos que participan de la reacción redox, escribimos las semirreacciones de oxidación y reducción.



S-2------NO3------



S NO



reacción de oxidación, aumento el número de oxidación. reacción de reducción, disminuye el número de oxidación.



3- Efectuamos el ajuste de masa: En la reacción de oxidación no es necesario hacerlo, porque hay la misma cantidad de átomos de S de ambos lados de la ecuación. Pero en la reacción de reducción sí, por que el número de átomos del oxígeno no está balanceado: para esto debemos considerar que la reacción ocurre en medio ácido y que el oxígeno que no se transformó en NO pasa a formar agua, por lo
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que es indispensable balancear el número de iones hidrógeno. Por lo tanto la ecuación queda ajustada la masa de la siguiente manera:



NO3- + 4 H+ ----------



NO + 2 H2O



4- Efectuamos ahora, el ajuste o el balance de cargas eléctricas, ya que debe haber la misma carga eléctrica de uno y de otro lado de la ecuación (principio de electroneutralidad). En la ecuación del azufre es necesario compensar las dos cargas negativas del ion sulfuro lo que se hace mediante la cesión de dos electrones, por lo tanto el sulfuro de oxida. S-2-------



S + 2e



En la ecuación del nitrato hay cuatro cargas positivas, de los 4 iones hidrógenos y una carga negativa del nitrato o sea tres cargas positivas totales a la izquierda y ninguna carga positiva a la derecha; por lo tanto para balancear estas tres cargas positivas debe haber una ganancia de electrones, es decir que el nitrato se reduce: 3 e + NO3- + 4 H+ ----------



NO + 2 H2O



5-6-Sumamos ahora, ambas semirreacciones, al hacerlo debe mantenerse los ajustes realizados de manera que la ecuación resultante quede a su vez equilibrada en todos sus aspectos. Si lo hiciéramos la suma directamente observaríamos que las cargas eléctricas no quedan balanceadas, pues en la semirreacción de oxidación se ceden 2 electrones y la de reducción se aceptan tres; entonces para mantener el ajuste se multiplica la reacción de oxidación por 3 y la de reducción por son y luego se suman, quedando: 3 x (S-2-------



S + 2 e)



2 x (3 e + NO3- + 4 H+ ----------



NO + 2 H2O)



-------------------------------------------------------------------------------------2 NO3- + 8 H+ + 3 S-2-------



3 S + 2 NO + 4 H2O
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Esta última ecuación es el resultado de la suma de las dos anteriores, quedo perfectamente equilibrada, tanto la masa como la carga.



7- Escribimos la ecuación molecular balanceada: En principios se presenta una incongruencia con los coeficientes correspondientes a los iones nitrato e hidrógeno de manera que no se sabemos si poner dos u ocho moléculas de ácido nítrico. Este problema lo resolvemos de manera sencilla con la simple observación de las ecuaciones antes y después del ajuste; en le segundo miembro de la ecuación ajustada vemos que ni la plata ni la porción correspondiente al ácido sufrieron transformación, por lo tanto haremos un tanteo con ocho moléculas de ácido nítrico, de las cuales dos se redujeron a NO y las otras seis no experimentaron cambio, solo pasaron a formar la sal nitrato de plata. La ecuación molecular balanceada queda:



3 Ag2 S + 8 HNO3 --------



6AgNO3 + 3S + 2NO + 4 H2O



Otro ejemplo: KClO3 + Zn + NaOH ------



KCl + Na2ZnO2



Solución: 1-Asignamos los números de oxidación a todos los elementos, tanto de los reactivos como de los productos. Veamos: KClO3: K=+1, Cl=+5 y O= -2 Zn :



Zn = 0



NaOH:



Na = +1, H=+1 y O=-2



KCl:



K= +1 y Cl =-1



Na2ZnO2: Na= +1 , Zn = +2 y O= -2



2-Ahora una vez identificados los elementos que participan de la reacción redox, escribimos las semireacciones de oxidación y reducción.
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Zn ----------



Zn+2



ClO3- -----------



reacción de oxidación, aumento el número de oxidación.



Cl- reacción de reducción, disminuye el número de oxidación.



3- Efectuamos el ajuste de masa: Aquí es necesario, para balancear la reacción de reducción se debe tener en cuenta que el proceso se realiza en medio alcalino, por lo tanto el oxígeno del ion clorato se combina con el agua pasando a formar iones oxidrilos (OH-) y a su vez el Zn reacciona con los oxidrilos para formar los iones zincato. 4OH- + Zn ----------



ZnO2-2 + 2 H2O



3 H2O + ClO3- -----------



Cl- + 6 OH-



4- El balance de cargas eléctricas se realiza mediante la compensación de las siete cargas a la derecha de la reacción de reducción con la negativa aportada por ion clorato a la izquierda más la ganancia de seis electrones; a su vez en la oxidación las cuatro cargas negativas a la izquierda se balancean con las dos cargas negativas del anión zincato (a la derecha) más la cesión de 2 electrones: 4OH- + Zn ----------



ZnO2-2 + 2 H2O + 2 e



6 e + 3 H2O + ClO3- -----------



Cl- + 6 OH-



5-6- Para que la suma quede ajustada se debe multiplicar a la reacción de oxidación por 3 ( ya que 3 multiplicado por 2 electrones que se ceden resulta igual al los seis electrones que se ganan en la reducción):



3 x (4OH- + Zn ---------3 H2O + ClO3- -----------



ZnO2-2 + 2 H2O) Cl- + 6 OH-



---------------------------------------------------------------------12 OH- + 3 Zn + 3 H2O + ClO3- -----------



Cl- + 6 OH- + 3 ZnO2-2 + 6 H2O



Simplificando los términos comunes en ambos lados nos queda (oxidrilos y agua):
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6OH- + 3 Zn + ClO3- -----------



Cl- + 3 ZnO2-2 + 3 H2O



7- Finalmente escribimos la reacción molecular balanceada,:



KClO3 + 3 Zn + 6 NaOH ------



KCl + 3 Na2ZnO2 + 3 H2O



En general, el balanceo de cualquier ecuación redox por este método, ion electrón no resultará muy diferente que los ejemplos dados. Es importante remarcar algunos conceptos, primero debe tenerse en cuenta siempre el medio (ácido o alcalino) en el que se realiza la reacción para poder balancearla. Por que de ello va depender si colocamos iones hidrógeno u oxidrilos en las ecuaciones para ajustarla. A continuación podrá observar dos esquemas, que tal vez le sirvan de ayuda en sus primeros pasos para ajustar una ecuación de óxido reducción, relacionado a la ubicación de los electrones, y cantidades y ubicación de iones hidrógeno, moléculas de agua y oxidrilos, según sea medio ácido o básico, y si se trata de la semireacción de oxidación o de reducción. ¿ Dónde ubicamos los electrones, los H+ y las moléculas de H2O, a la derecha o a la izquierda de la ecuación, en una reacción que ocurre en medio ácido o medio básico? Medio ácido Semireacción



Electrones Iones hidrógeno



Moléculas de agua



Oxidación



Derecha



Derecha



Izquierda



Reducción



Izquierda



Izquierda



Derecha



Medio básico Semireacción



Electrones



Iones oxidrilos



Moléculas de agua



Oxidación



Derecha



Izquierda



Derecha



Reducción



Izquierda



Derecha



Izquierda
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¿ Cuántos H+, OH- y H2O debemos agregar si queremos balancear el O o el H, en una reacción que ocurre en medio ácido o básico? MEDIO ÁCIDO, Para balancear O: Agregar H2O



Para balancear H: luego



Agregar H+



.MEDIO BÁSICO, Para balancear O:



Para balancear H:



Por cada O que se necesite:



Para cada H que se necesite:



1- Agregar DOS OH- del lado que se necesite el O. 2- Añadir UN H2O del otro lado



luego



1- Agregar UN H2O del lado que se necesite el H. 2-Añadir UN OH- del otro lado



Aclaración: Una vez identificados los elementos que participan de la reacción redox, escribimos las semirreacciones de oxidación y reducción. Cuando escribimos las especies reductoras u oxidantes, lo hacemos en su forma iónica, escribirlas de esta manera facilita el balanceo de las semirreacciones. Pero, sólo lo podrá hacer así en el caso de sales, ácidos e hidróxidos, si se tratará de un óxido NO!!, por que los óxidos no se ionizan, es decir se escriben en su forma molecular.
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ACTIVIDADES PRÁCTICAS. 1- Identifique cada una de las siguientes sustancias, como electrolitos débiles o fuertes: a) HNO3 b) NaOH c) HF d) HCl e) NH3 2- Dé las definiciones de Arrhenius y Brönsted para ácidos y bases. 3- Dé ejemplos de ácidos fuertes y débiles. 4- Dé ejemplos de bases fuertes y débiles. 5- Escdriba cuatro ecuaciones de neutralización (balanceadas). 6- Identifique a cada uno de los siguientes compuestos como ácido o base de Brönsted o ambos planteando su corespondiente ecuación de ionización: a) HI b) CH3COO- c) H2PO4- d) ClO2- e) PO4-3 f) NH4+ 7- Se prueba una solución acuosa con papel tornasol y se encuentra que es ácida. La solución es débilmente conductora de la electricidad si se compara con una de NaCl (se ioniza totalmente) de igual concentración. ¿Cuál de las siguinetes sustancias podría ser el compuesto desconocido? JSR: a) KOH b) HNO3 c) HF d) CH3COOH e) KclO3 f) H3PO4 8- a) ¿Cuál es la diferencia entre un ácido monoprótico y triprótico? b) ¿Cuál entre un ácido fuerte y uno débil? c) ¿Cuál entre una base y un ácido? 9- Complete y balancee las siguientes ecuaciones: a) Fe(OH)2 (s) + HClO (ac)--------b) Al(OH)3 (s) + H2SO4 (ac)--------10- Escriba las ecuaciones químicas balanceadas para las reacciones neutralización : a) solución de ácido hipocloroso neutralizado con hidróxido de potasio. b) Solución de amoníaco neutralizado con ácido clorhídrico.



de



11-Identifique los compuestos que se comportan como ácidos o base en las siguientes reacciones: a) SO3 + 2H2O ----------- HSO4- + H3O+ b) CO3- + H2O ---------- HCO3- + OHc) CO2 + 2H2O --------- HCO3- + H3O+ d) NH4+ + 2H2O --------- NH4OH + H3O+
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12-



Complete las siguientes semirreacciones colocando al lado de cada una , si corresponde a una oxidación o a una reducción: a) Na ------- Na+ + b) S +



---------



c) Fe+2 ------d) Br2 +



S-2



Fe+3 +



--------



Br-



13- Coloque los números de oxidación a todos los átomos de los siguientes compuestos: a) K2MnO4 b) KMnO4 c) K2Cr2O7 d) K2CrO4 14- Balancear las siguientes ecuaciones: a) H2 + CuO -------- H2O + Cu b) FeCl2 + Cl2 -------c)



Na + Cl2 ------



FeCl3 NaCl



d) Fe + CuSO4 ------



FeSO4



e) Cu + AgNO3 -------



NaNO3 + AgCl



Bi(NO3)2 + NO + H2O + S



i) HCl + KMnO4 ------



k) Cu + H2SO4 -------



+ Ag



CaCl2 + H2O



h) BiS + HNO3 ------



j) H2S + FeCl3 --------



Cu



Cu(NO3)2



f) AgNO3 + NaCl ------g) HCl + CaO ------



+



KCl + MnCl2 + H2O + Cl2 FeCl2 + S + HCl CuSO4 + SO2 + H2O



l) KMnO4 + KI + KOH --------



K2MnO4 + KIO3 + H2O



m) CoCl2 + KOH + KClO3 ------n) KMnO4 + KI + H2SO4 ------



Co2O3 + KCl + H2O



MnSO4 + I2 + K2SO4 + H2O



ñ) H2O2 + KMnO4 + NaOH--------



MnO2 + KOH + O2 + H2O



o) H2O2 + KI + H2SO4 -----------



I2 + K2SO4 + H2O



p) KBrO3 + KBr + H2SO4 --------



Br2 + K2SO4 + H2O



q) Br2



+



KI--------



r) K2Cr2O7 + FeSO4



I2 + KBr + H2SO4 ---------



Cr2(SO4)3 + Fe2(SO4)3 + H2O
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6.



SOLUCIONES



En la Unidad 1, estudiamos la definición de mezclas, y su clasificación; dentro de la cual podemos encontrar mezclas homogéneas y heterogéneas. En



la



presente



unidad,



estudiaremos



a



las



mezclas



homogéneas,



específicamente las soluciones. Una solución es un sistema homogéneo fraccionables formados por dos o más sustancias puras.



Soluto y Solvente. En cierto tipo de mezclas la materia se distribuye uniformemente por todo el volumen constituyendo un sistema homogéneo. Cuando una sustancia sólida se mezcla con un líquido de tal forma que no puede distinguirse de él, se dice que la sustancia ha sido disuelta por el líquido. A la mezcla homogénea así formada se la denomina solución o disolución. En este caso la sustancia sólida recibe el nombre de soluto y el líquido se denomina solvente o disolvente. La noción de solución puede generalizarse e incluir la de gases en gases, gases en líquidos, líquidos en líquidos o sólidos en sólidos. En general, el soluto es la sustancia que se encuentra en menor proporción en la solución y el disolvente o solvente la que se encuentra en mayor proporción. Cuando dos sustancias líquidas pueden dar lugar a mezclas homogéneas o disoluciones, se dice que son miscibles. Ejemplo: en una solución de sal en agua, la sal es el soluto y el agua es el solvente. Sin embargo, puede darse el siguiente caso : 180 g de cloruro de sodio (sólido) se disuelven en 150 g de agua (líquida). La solución resultante también es líquida al igual que el solvente, que es el más escaso. Es estos casos se aplica el siguiente criterio: Solvente es la sustancia cuyo estado de agregación es el mismo que el de la solución. Por lo tanto, la sal es el soluto y el agua el solvente.
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UNIDADES DE CONCENTRACIÓN DE LAS SOLUCIONES Las propiedades de una disolución dependen de la naturaleza de sus componentes y también de la proporción en la que éstos participan en la formación de la disolución. La curva de calentamiento de una disolución de sal común en agua, cambiará aunque sólo se modifique en el experimento la cantidad de soluto añadido por litro de disolución. La velocidad de una reacción química que tenga lugar entre sustancias en disolución, depende de las cantidades relativas de sus componentes, es decir, de sus concentraciones. La concentración de una disolución es la cantidad de soluto disuelta en una cantidad unidad de disolvente o de disolución. Formas de expresar la concentración Existen diferentes formas dé expresar la concentración de una disolución. Las que se emplean con mayor frecuencia suponen el comparar la cantidad de soluto con la cantidad total de solución, ya sea en términos de masas, ya sea en términos de masa a volumen o incluso de volumen a volumen, si todos los componentes son líquidos. En este grupo se incluyen las siguientes: ♦ Porcentaje peso en peso(% P/P): Expresa la masa en gramos de soluto disuelta por cada cien gramos de solución. En su cálculo hay que considerar separadamente la masa del soluto y la del solvente. La masa de la solución es la suma de la del soluto y la del solvente. Masa de solución = masa de soluto + masa de solvente



Ejemplo: 25 % P/P de cloruro de sodio, significa que hay 25 g de la sal en 100 g de solución. ♦ Porcentaje peso en volumen (% P/V): Expresa la masa en gramos de soluto disuelta por cada cien centímetros cúbicos de solución. En su cálculo hay que considerar separadamente la masa del soluto y la del solvente. El volumen de la solución es la suma del que ocupa el soluto y el del solvente.
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Volumen de la solución = volumen del soluto + volumen de solvente Ejemplo: 25 % P/V de cloruro de sodio, significa que hay 25 g de sal en 100 cc de solvente. ♦ Molaridad o concentración molar. Indica el número de moles de soluto disueltos en un litro de solución; se representa por la letra M. Una disolución 1 M contendrá un mol de soluto por litro, una 0,5 M contendrá medio mol de soluto por litro, etc. Es la forma más frecuente de expresar la concentración de las soluciones en química. ♦ Molalidad. Indica el número de moles de soluto disuelto en un kilogramo de disolvente, se representa por la letra m. Como en el caso de la molaridad, la concentración molal de una disolución puede expresarse en la forma 2 m (dos molal) o 0,1 m (0,1 molal), por ejemplo.



¿CÓMO



REALIZAR



LOS



CÁLCULOS



PARA



LA



PREPARACIÓN



DE



SOLUCIONES? Ahora nos dedicaremos a la aplicación de todas las definiciones de las unidades de concentración a un acaso práctico. Ejemplo: Se mezclan 5,00 g de cloruro de hidrógeno (HCl) con 35,00 g de agua, formándose una solución cuya densidad a 20°C es de 1,060 g /cm3 . Calcular: a) % P/P



b) % P/V



c) La molaridad (M) y



e) La molalidad. (m)



Solución: a) % P/P Se trata de calcular el número de gramos de soluto por cada cien gramos de disolución, es decir:
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Datos necesarios:



5,00 g de HCl = masa de soluto (mSO) 35,00 g de agua



= masa de solvente (mSV)



Con estos datos podemos calcular la masa de la solución (mS) : mS = masa de soluto + masa de solvente = 5,00 g + 35,00 g = 40 g de solución.



Para realizar nuestro cálculo, realizamos lo siguiente: 40 g de solución----------------5,00 g de soluto 100 g de solución---------------- x= 12,5 %de HCl en peso



b) % P/V: Se trata de calcular el número de gramos de soluto por cada cien cm3 de solución: Datos necesarios:



5,00 g de HCl = masa de soluto (mSO) 35,00 g de agua



= masa de solvente (mSV)



densidad de la solución = 1,060 g/cm3 Con estos datos podemos calcular la masa de la solución (mS) y el volumen que esta masa ocupa: mS = masa de soluto + masa de solvente = 5,00 g + 35,00 g = 40 g de solución. Puesto que los datos están referidos a masas y no a volúmenes, es necesario recurrir al valor de la densidad y proceder del siguiente modo: La densidad de una solución es la masa de la solución dividido su volumen. d = m/V d = 1,060 g / cm3 expresa que 1,060 g de solución ocupa un volumen de un cm3 .



Por lo tanto, los 40 g de nuestra solución ocupa un volumen de: 1,060 g --------- 1 cm3 40 g --------- X = 37,74 cm3
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Con el cálculo del volumen de la solución podemos calcular: 37,74 cm3 de solución ---------- 5,00 g de soluto 100 cm3 de solución --------- X = 13,25 % de HCl en volumen c) Molaridad (M). Es la cantidad de moles de soluto en 1 litro de solución Datos necesarios:



5,00 g de HCl



= masa de soluto (mSO) = masa de solvente (mSV)



35,00 g de agua



densidad de la solución = 1,060 g/cm3



1- Con la d = 1,060 g/cm3



calculamos el volumen ocupado por la solución,



podemos usar el valor calculado en el inciso b) % P/V



100 cm3 de solución ------------ 13,25 g de soluto 1000 cm3 de solución ------------ X = 132, 5 g de soluto



2- Calculamos los moles de soluto presentes en la solución 36,5 g de HCl ---------- 1 mol 132,5 g de HCl ---------- x = 3,63 moles = 3,63 M



d) Molalidad (m): Es la cantidad de moles de soluto presentes en un kilogramo de solvente. Datos necesarios:



5,00 g de HCl



= masa de soluto (mSO)



35,00 g de agua



= masa de solvente (mSV)



1- Calculamos la masa de soluto en 1000 g de solvente:



35, 00 g de solvente --------------- 5,00 g de soluto 1000 g de solvente ---------------- X = 142,86 g de soluto 2- Ahora, calculamos los moles presentes en 142,86 g de soluto: 36,5 g de HCl ------------ 1 mol 142,86 g de HCl ----------- X = 3,91 moles = 3,91 m
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DILUCIÓN DE SOLUCIONES. Con frecuencia nos encontramos en el laboratorio con la necesidad de preparar una solución menos concentrada a partir de una más concentrada. Esta técnica se denomina dilución. Por ejemplo, que necesitamos preparar 0,5 litros de una solución 1 M de HCl a partir de la solución que vimos en el ejemplo anterior, es decir 3,63 M como hacemos esto: Primero, debemos calcular los moles que vamos a necesitar para tener medio litro de una solución 1 M de HCl.



1000 cm3 de solución ------------- 1 mol de soluto 500 cm3 de solución ------------- x = 0,5moles de soluto Es decir, que necesitaremos 0,5 moles de soluto para preparar nuestro medio litro de solución con una concentración de 1 M. Ahora, debemos calcular que volumen debemos retirar de nuestra solución concentrada (3,63 M) , que contengan los 0,5 moles de soluto necesarios:



3,63 moles de soluto --------------- 1000 cm3 de solución 0,5 moles de soluto ---------------- X = 137,7 cm3 de solución 3,6 M De acuerdo, a nuestros cálculos, debemos retirar 137,7 cm3 de la solución concentrada (3,63 M) donde están los 0,5 moles de soluto para preparar nuestra solución. Una vez que retiramos el volumen de solución concentrada (137,7 cm3) lo colocamos, en un matraz de 500 cm3 y luego agregamos agua hasta completar el volumen. El volumen a agregar de solvente o agua es igual al volumen total de la solución a preparar 500 cm3 menos el volumen de solución concentrada calculado, 137,7 cm3. Entonces tenemos que el: Volumen de solvente = Volumen de solución - volumen de solución 3,63 M =



500 cm3 - 137,7 cm3 = 362,3 cm3
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ACTIVIDADES PRÁCTICAS 1- Se disuelven 25 g de sacarosa (C12H22O11) en 200 g de agua. Calcule: a- % P/P



b- molalidad



2- Calcule la densidad de una solución, cuyo volumen es 200 cm3 y su masa 130 g.



3- Calcule la masa de un solvente, de densidad 1,8 g/cm3 y su volumen es 120 cm3.



4- Calcule el volumen de una solución, de densidad 1,20 g/cm3 y su masa 100 g.



5- Calcule la molaridad de una solución que contiene: a- 58,5 g de NaCl en 1000 cm3 de solución b- 117 g de NaCl en 3000 cm3 de solución c- 10 g de NaOH en 500 cm3 de solución 6- En 250 g de agua se disuelven 20 g de etanol (C2H6O). Calcule la molalidad de la solución.



7- Calcule la molaridad de una solución que contiene 500 cm3 de agua en los que se disuelven 60 g de H2SO4.



8- 400 g de una solución acuosa de Ca(OH)2 contienen 20 g de soluto. Exprese la concentración en: a) % P/P



b) Molalidad.



9-Calcule la molaridad de una solución que contiene 20 g de Fe(OH)3 en 400 cm3 de solución.



10- Calcule la molaridad de una solución que contiene 45 g de HNO3 en 500 cm3 de solución.
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11- Calcule la molaridad de una solución que contiene 15 g de CuSO4 en 240 cm3 de solución. 12- 750 g de una solución acuosa contienen 100 g de soluto. La densidad de la solución



es 1,10 g/cm3. Calcule: a) %P/V



b) % P/P



c) Molaridad



d)



Molalidad.



A partir de aquí los problemas son más complejos, ante alguna duda consulte. 13- Una solución se prepara disolviendo 25 g de un compuesto AB (PM=125 g/mol) , con agua suficiente para hacer 100 ml de solución d = 1,15 g/ml. Calcule %P/V, molalidad y molaridad de la solución. 14-Una solución acuosa de ácido sulfúrico tiene una densidad de d=1,25 g/ml y contiene 34 % en peso de sulfúrico. Calcule el peso del ácido en 20 ml de solución y la molaridad de la solución. 15- Se añaden 200 ml de Na2SO4 1,40 M a 100 ml de NaCl 1,80 M . Si se supone que los volúmenes se suman (aditivos) ¿Cuál es la concentración final del ión Na+ ?



16- Una solución de amoníaco acuoso tiene una concentración de 20 % en peso y una d = 0,912 g/ml. Determine M, y m de la solución.



17- Una solución se forma por adición de 104 g de Cl2Ba a 250 g de agua. Exprese su concentración en molalidad y %P/P.



18-¿Qué volumen de solución de HCl 0,1 M se necesitan para preparar 500 ml de HCl 0,03 M?



19- Calcule la M de la solución formada cuando a 100 ml de NaOH 0,3 M se le adicionan 2 g de NaOH sólido (despreciar la variación de volumen).
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20- ¿Qué volumen de solución de H2SO4 0,2 M, se necesita para que reaccione completamente con 300 ml de soluciòn de NaOH 0,6 M? 21- Se necesita preparar 250 ml de K3PO4 0,01 M y se dispone de H3PO4 comercial (d= 1,22 g/ml y 35% P/P) y KOH sólido. Haga los cálculos correspondiente para la preparación de la solución. 22- Si se toma 1 ml de NH3 4 M y se agrega a: a) 100 ml de H2SO4 b) 100 ml de H2SO4 c) 100 ml de H2SO4 d) 100 ml de H2SO4



0,02 M. 0,04 M. 0,01 M. 0,08 M.



¿Cuáles serán los productos resultantes en cada caso y su M considerando que no hay cambio de volumen? 23- Dada la siguiente reacción 2 Al + 3 H2SO4 ------ Al2((SO4)3 + 3H2 . a) Calcule el volumen de solución de H2SO4 (d =1,84 g/ml y 95 % P/P) necesario para disolver 6,75 g de Al. b) ¿Qué volumen de solución concentrada de sulfùrico del punto a) agregaría a 6,75 g de Al para tener un exceso del 15 % en moles?. c) ¿Cuántos moles de la sal se forman a partir de 6,75 g de Al ?. d) Calcule M de la solución de la sal si el volumen final es 250 ml.



24- El ácido nítrico concentrado tiene 60 % P/P y una densidad de 1,41 g/ml. Què volumen y qué peso de ácido concentrado se requieren para preparar 250 ml de solución 0,15 M ? ¿Cuál sería la m de esta solución? 25- Una solución de HCl tiene 36 % P/P y su densidad es 1,19 g /ml. Determine la m y M de esta solución. 26- Se disuelven 5 g de urea en 95 g de agua, la densidad de la solución es 0,996 g/ml ¿Cuál será la M y m de la misma? PM: 60,1 g/mol. 27- 20 cm3 de una solución 2 Molar de HCl neutralizan 35 cm3 de una solución de NaOH, para formar NaCl. Calcule: a) La molaridad del hidróxido b) Gramos de hidróxido necesarios para la neutralización.
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7.



TERMOQUÍMICA, CINÉTICA y EQUILIBRIO QUÍMICO



TERMOQUÍMICA. Cuando ingerimos un alimento, su azúcar reacciona con el oxígeno formando dióxido de carbono y agua. Además, de este proceso químico hay otro muy importante que es la liberación de energía. Esto pone de manifiesto que las reacciones químicas también involucran cambios de energía. Al estudio de la energía y de sus transformaciones se la denomina termodinámica, que deriva de dos vocablos griegos therme: calor y dynamis: poder. En esta unidad, estudiaremos específicamente la termoquímica una rama de la termodinámica, la cual estudia la relación entre las reacciones químicas y sus cambios de energía.



Conceptos básicos. Con el fin de comenzar a estudiar los cambios energéticos que ocurren en las reacciones químicas, es imprescindible que definamos una serie de conceptos o términos relacionados con el tema. Un sistema, es una parte específica del universo de interés para nosotros. El resto del universo es el entorno o medio ambiente. En el caso de las reacciones químicas, las sustancias que intervienen suelen constituir el sistema, todo o demás es su entorno. De acuerdo a las interacciones con el medio que lo rodea los sistemas se pueden clasificar en: a) sistemas abiertos: en ellos existe transferencia de energía y de masa entre el sistema y el medio. Ejemplo: agua calentada en una olla destapada. b) sistemas cerrados: aquí solamente se produce intercambio de energía entre el sistema y el medio. Ejemplo: agua calentada en un recipiente tapado. c) sistemas aislados: no hay transferencia ni de energía ni de masa del sistema al medio y viceversa. Ejemplo:. Agua caliente contenida en un termo.
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A la energía la podríamos definir como algo abstracto, ya que no la podemos ver, tocar, oler o pesar. Se la reconoce por sus efectos. Pero con frecuencia se la define como la capacidad de realizar trabajo o producir un cambio. Cuando nosotros levantamos un objeto, realizamos un trabajo para vencer la fuerza de la gravedad. Ese trabajo es la cantidad de energía necesaria para mover un objeto una cierta distancia. La energía puede expresarse como: energía = trabajo realizado = fuerza x distancia Al realizar un trabajo nuestros cuerpos generan calor. Los químicos definen calor (Q) como la cantidad de energía que se transfiere de un objeto a otro por un a diferencia de temperatura; por lo tanto la energía es también la capacidad para transferir calor. Nosotros podemos observar en nuestra vida diaria diferentes formas de energía, como la eléctrica, la térmica, la luminosa y la mecánica. La energía también es función de la posición de un objeto. Esta forma de energía se llama energía potencial. Por ejemplo, debido a su altitud, una piedra en la cima de un cerro tiene mayor energía potencial y provoca un golpe mayor al caer que una piedra ubicada en una zona más baja del cerro. La energía debida al movimiento de un objeto se llama energía cinética. La energía cinética de un objeto en movimiento depende tanto de su masa como de la velocidad del objeto. La energía química es una forma de energía almacenada entre las unidades estructurales de las sustancias. Todas las formas de energía se pueden intercambiar. Nosotros sentimos calor cuando los rayos solares inciden sobre nuestra piel porque se produce un cambio de la energía luminosa en energía térmica. Cuando una forma de energía desaparece, alguna otra forma de energía (de igual magnitud) debe aparecer y viceversa. Se supone en consecuencia que la energía total del universo permanece constante. La energía perdida por un sistema es ganada por su entorno y la energía que gana un sistema es igual a la que pierde su entorno.
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A esto se lo conoce como “Ley de la conservación de la energía” o “Primera ley de la termodinámica”. En química, los efectos de la energía que son de interés son los que implican cambios físicos o químicos.



Intercambio de energía en las reacciones químicas. En la mayoría de las reacciones químicas se produce intercambio de energía, estas absorben o ceden energía. La forma de energía que mayormente es cedida o absorbida por un sistema es el calor. Ejemplo:



2 HCl + Zn -----



ZnCl2 + H2 + calor (Q)



En una reacción termoquímica se representa al calor liberado como si fuera un producto de la reacción. Cualquier proceso o sistema que cede calor (o energía) a su entorno se llama proceso exotérmico.



Generalizando tenemos: A + B -------



C + D + Q



Reacción Exotérmica



En una reacción termoquímica se representa al calor absorbido como si fuera un reactivo de la reacción. Cualquier proceso o sistema que absorbe calor (o energía) de su entorno se llama proceso endotérmico.



Generalizando tenemos: Q + A + B -------



C + D Reacción endotérmica
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A continuación observará un esquema donde se representa lo expuesto anteriormente A + B Energía



Calor liberado



A + B calor absorbido



Energía



al entorno



por el sistema



C + D



C + D



Reacción exotérmica



Reacción endotérmica



Unidades de energía. Una de las unidades de energía es la caloría, que es la cantidad de calor necesaria para elevar en 1°C la temperatura de una masa de agua de 1 gramo. Como el calor es una forma de energía, en el Sistema Internacional (SI) de Unidades se emplea como unidad al joule (J). La equivalencia entre caloría y joule es la siguiente: 1 caloría = 4,184 J



ENTALPÍA Y CALOR DE REACCIÓN. Para expresar el calor liberado o absorbido por una reacción química se utiliza una función denominada entalpía, se la designa con la letra H. El cambio de entalpía que ocurre en una reacción química se representa como ∆H (el símbolo ∆ significa variación o cambio) La entalpía de reacción, es la diferencia entre las entalpías de los productos y las de los reactivos; es decir que es la cantidad de calor intercambiado entre el sistema y el medio.



∆H = H de los productos – H de los reactivos
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La variación de entalpía que ocurre



en una reacción química puede ser



negativa o positiva, dependiendo de la entalpía de los productos y de los reactivos. Por ejemplo:



C (s) + O2 (g) ---------



CO2 (g) + 94,3 Kcal



Esta reacción, significa que al combinarse un mol de átomos de C con un mol de moléculas de oxígeno reaccionan formando dióxido de carbono, con liberación de 94,3 kcal. Como la energía no se pierde sino que se transforma, la energía acumulada en un mol de átomos de carbono más la entalpía de un mol de oxígeno debe ser igual a la entalpía de un mol de dióxido decarbono más las 94,3 kcal que se liberaron al medio. ∆H = 94,3 kcal = ∆Hproductos - ∆Hreactivos En este caso la entalpía de los reactivos es mayor que la entalpía de los productos por lo tanto se libera energía en forma de calor al medio. Es una reacción exotérmica, por lo tanto el valor del ∆H de reacción es negativo (∆H < 0). En el caso de una reacción endotérmica, la entalpía de los reactivos es menor que la entalpía de los productos por lo tanto el sistema absorbe energía del medio. El valor del ∆H de reacción es positivo (∆H > 0). Ejemplo: 1,44 kJ + H2O(s) ----------



H2O(l)



Entalpía estándar de formación. Hasta ahora hemos estudiado que la variación de entalpía de una reacción de puede medir a través del calor absorbido o cedido por ella al medio. La entalpía de formación de un compuesto es el cambio calor cuando se forma un mol del mismo, a partir de sus elementos.
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La entalpía estándar de formación (∆H°f), es la variación de entalpía que se produce cuando se forma un mol de moléculas de un compuesto a partir de sus elementos en condiciones estándar (1 atm y a 25°C). La entalpías estándar de formación están tabuladas, y a través de ellas se puede calcular la entalpía de las reacciones. Ejemplo:



a A + bB -----------



cC + dD



Para calcular entalpía estándar de reacción, se realiza una operación muy sencilla: ∆Hreacción = [ c ∆H°f + d ∆H°f] – [ a∆H°f + b ∆H°f] (1) donde las letras c, d, a y b son los coeficientes estequeométricos de la ecuación balanceada. ¿Cómo calcular el ∆Hreacción de la siguiente ecuación? C2H4 (g) + 3 O2 -------



2 CO2(g) + 2 H2O (l)



Solución: 1- Primero, buscamos en una tabla de entalpías estándar de formación que cada uno de los reactivos y productos que intervienen en la reacción. C2H4 ∆H°f = 12 kcal/mol 3 O2 ∆H°f = 0 Nota= la entalpía de las sustancias simples, por convención, se considera cero. 2 CO2 ∆H°f = 2 ( -94,30) kcal/mol = -188,6 kcal 2 H2O ∆H°f = 2 (-67,27) kcal/mol = -136,54 kcal 2- Calculamos, aplicando la fórmula (1) ∆Hreac =[c ∆H°f + d ∆H°f] – [ a∆H°f + b ∆H°f] ∆Hreac = [(-188,6) + (-136,54)] – [ 0 + (12)] = -337,14 kcal



∆Hreac =-337,14 kcal
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Variación de entalpía de combustión. La variación de entalpía de combustión es, también un calor de reacción, al igual que el calor de formación. La variación de entalpía de combustión es el calor que se libera cuando se produce la combustión completa de un mol de moléculas de una sustancia ( a 1 atm y 25 °C) Ejemplo : ¿Cómo calcular la cantidad de calor liberado por la combustión de 2,4 kg de carbón? Solución: 1- Escribir la reacción de combustión del carbón. C (s) + O2(g) ---------> CO2(g) + Q



2- Se busca en tabla los valores de los calores estándar de formación de las sustancias participantes en la reacción.



∆H°f de C y de oxígeno = 0 CO2 ∆H°f = -94,30 kcal/mol Por lo tanto el ∆Hreac = -94,30 kcal/mol



3- Ahora, una vez calculado el calor de combustión para un mol de C, hacemos el cálculo para los 2,4 kg de C. 12 g C 2400 g C



------------



94,30 kcal



------------ x = 18,86 kcal



Por lo tanto, el calor liberado durante la combustión de 2,4 kg de C es 18,86 kcal.



Siempre podremos calcular el calor liberado o absorbido por una reacción a 1 atm y a 25°C, utilizando los calores estándares de formación.
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CINÉTICA QUÍMICA. Junto con los aspectos materiales y energéticos de las reacciones, la química se interesa por los detalles del proceso en sí. La rapidez de la reacción, los factores que influyen en ella, el mecanismo de la reacción o conjunto de pasos intermedios y la situación de equilibrio en las reacciones reversibles, constituyen algunos de estos detalles que completan la descripción fundamental de los procesos químicos. Al reaccionar las moléculas entre sí, algunas lo hacen en forma rápida y otra de manera lenta. La velocidad con que se producen las reacciones es variada. El área de la química que estudia la velocidad o rapidez d las reacciones de denomina cinética química.



Velocidad de reacción. La velocidad de cualquier proceso o evento se mide por el cambio que sucede en un determinado intervalo de tiempo. Por ejemplo, la velocidad de un vehículo se mide en m/s, es decir, que se expresa en términos de los cambios de posición ocurridos en un determinado tiempo. De igual manera, lo hacemos con la velocidad de reacción, que se refiere a



la variación en la concentración de un reactivo o



producto en un determinado tiempo. La velocidad v de una reacción es la cantidad de reactivo que se consume, o la de producto que se forma, expresada como mol/l en la unidad de tiempo. Dicho de otra forma: La velocidad de reacción representa la variación de concentración de una de las sustancias que intervienen en la reacción por unidad de tiempo.



Para una reacción del tipo: A + B -----



C+D



donde A y B representan los reactivos y C y D los productos, la velocidad se puede expresar, recurriendo a la notación de incrementos, en la forma:
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v = ∆[C]/ ∆t y se mide en mol/l · s. Recordando que el significado de



∆/∆t, como la velocidad con la que varía



algo, la anterior expresión indica que v es la velocidad con la que varía (aumenta) la concentración ([ ]) del producto C con el tiempo. Junto con la anterior, son expresiones equivalentes de la velocidad: v = ∆[C]/ ∆t = - ∆[A]/ ∆t v =- ∆[B]/ ∆t dado que, si la masa se mantiene constante, la velocidad con la que aparecen los productos tiene que ser igual a la velocidad con la que desaparecen los reactivos. El signo negativo se introduce para compensar el que corresponde a la velocidad de desaparición de los reactivos; de este modo, el valor de la velocidad es igual y positivo cualquiera que sea la sustancia A, B, C o D elegida.



Factores que modifican la velocidad de reacción. Existen cuatro factores que afectan las velocidades de reacción: 1- Concentración de los reactivos. 2- Temperatura. 3- Catalizadores. Para la reacción: aA + bB ------



cC



+ dD



1- La velocidad a la que se efectúa la reacción puede medirse en términos de la velocidad de desaparición de uno de los reactivos, o la velocidad de aparición de uno de los productos. Las concentraciones de los reactivos A y B disminuyen en el intervalo de tiempo ∆t.



123



__________________________________________________________________Química general y aplicada



Si se cambian las concentraciones iniciales de reactivos a temperatura constante, la velocidad varía. La ley de velocidad, tiene la siguiente forma general:



Velocidad = k [A]x [B]y.....



k es la constante de velocidad específica o constante de velocidad, para la reacción a determinada temperatura. Los valores de “x”, “y” y “k” sólo puede determinarse experimentalmente, no guardan relación con los coeficientes de la ecuación química balanceada de la reacción. Se dice que el valor de “x” es el orden de la reacción con respecto a A e “y” es el orden de la reacción con respecto a B. El orden total de la reacción es “x + y”. Ejemplo: 2 NO2(g) + F2(g)



velocidad = k [NO2] [F2]



2 NO2F (g)



Primer orden en NO2 y F2. Segundo orden de la reacción general.



Cuando una reacción es de orden cero



en un reactivo, su velocidad no



depende de la concentración del mismo. La k no cambia con la concentración, sólo pueden hacerlo un cambio de temperatura o la introducción de un catalizador. Existen reacciones químicas donde las moléculas de reactivos se convierten en moléculas de productos, en un solo paso. Ejemplo: NO +



O3



NO2



+ O2
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En muchos mecanismos de reacción, un paso es más lento que otro, a este paso lento se lo llama etapa determinante (paso que determina la reacción). La velocidad a la cual se efectúa el paso más lento determina la velocidad de la reacción total. Cuando se produce una reacción química, la energía (E) del sistema cambia al pasar de reactivos a productos. En el siguiente gráfico vemos un ejemplo de ello, donde Ea se denomina a la energía de activación de la reacción. A + B --------



C



+ D



Especies activadas



Ea



C+D



A +B



Productos



Reactivos



2- Usando la ecuación de Arrhenius, se puede calcular la Ea, la cual relaciona la constante de velocidad con la temperatura.



k= A e -Ea/RT A = constante de la naturaleza de la reacción. En general, Si T aumenta ---



Ea/RT ---disminuye



----------



-Ea/RT---aumenta



e-Ea/RT------aumenta



k -----



aumenta



LA REACCIÓN SE ACELERA
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3- Catalizador es una sustancia que altera (por lo general, aumenta) la velocidad a la cual se efectúa una reacción química. Un catalizador disminuye, generalmente, la Ea, tanto para la reacción directa como la de la reacción inversa. Si Ea disminuye------ Ea/RT---disminuye ---------



-Ea/RT----aumenta



e-Ea/RT-----aumenta



k -----



aumenta



LA REACCIÓN SE ACELERA



Un catalizador es una sustancia que modifica la velocidad de un a reacción química sin ser consumida ella misma.



Catálisis enzimática. Dentro de los organismos vivos se realizan una serie de procesos que involucran catálisis enzimática, este tipo de catálisis es llevada a cabo por catalizadores biológicos llamados enzimas, son moléculas de proteínas de alto peso molecular. Las enzimas son altamente específicas y poseen un alto poder catalítico. Estos catalizadores aumentan las velocidades de reacción en un factor, de 107.



Las



enzimas, al igual que los otros catalizadores químicos no alteran los equilibrios químicos, sino que actúan reduciendo la energía de activación de las reacciones químicas. Micahelis y Menden, explican a través de un modelo las propiedades cinéticas de las enzimas. En este modelo, la enzima (E) se combina específicamente con un sustrato (S) formando un complejo enzima-sustrato (E-S), que puede proseguir hasta formar el producto (P) o disociarse en E y S.



E + S



ES



E + P
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EQUILIBRIO QUÍMICO. La idea de reacción química lleva a veces a suponer que el proceso progresa de los reactivos hacia los productos, y que se detiene cuando se agota el reactivo que se encuentra en menor proporción. Este tipo de reacciones se denominan irreversibles. Sin embargo, con mayor frecuencia sucede que, a medida que los productos van haciendo su aparición en la reacción, tanto mayor es su capacidad para reaccionar entre sí regenerando de nuevo los reactivos. Cuando esto es posible en una reacción química, se dice que es reversible y se representa mediante una doble flecha, indicando así que la reacción puede llevarse a efecto tanto en un sentido como en el inverso: Reacción directa



Reactivo



Productos Reacción inversa



Cada proceso posee una velocidad propia que va variando con el tiempo. Así, al inicio, la velocidad de la reacción directa es mucho mayor que la de la reacción inversa, debido a la diferencia de concentraciones entre reactivos y productos; pero a medida que los productos se forman, los reactivos van desapareciendo, con lo cual ambas velocidades se aproximan hasta hacerse iguales. A partir de ahí sucede como si la reacción estuviera detenida, por que las proporciones de reactivos y productos se mantienen constantes. Se dice entonces que se ha alcanzado el equilibrio químico. El equilibrio químico tiene un carácter dinámico, ya que no implica que la reacción se paralice en ambos sentidos como podría pensarse, sino que, en cada unidad de tiempo, se forman y desaparecen el mismo número de moléculas de cualquiera de las sustancias que intervienen en el proceso. Si algunos de los productos pueden desprenderse y abandonar el sistema, se rompe el equilibrio y la reacción se verifica sólo en un sentido, hasta que los reactivos se hayan transformado totalmente.



Ejemplo: Supongamos la siguiente reacción hipotética: A + B -------



C + D
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A medida que la reacción progresa, disminuye el número de moléculas de A y B y aumenta el número de moléculas de C y D. Como C y D no pueden reaccionar entre sí , la reacción continúa hasta que las moléculas de A y B se consumen, esta reacción es irreversible.



Los procesos irreversibles son fenómenos que avanzan en una sola dirección.



Planteemos la misma reacción hipotética, pero en este caso la consideramos reversible. Las reacciones reversibles se representan con doble flecha: A + B ======== C + D Inicialmente, la reacción progresa , tal como está escrita, de izquierda a derecha, porque hay muchas moléculas de A y B. Pero a medida que transcurre el tiempo, aumenta la concentración de C y D, disminuyendo consecuentemente A y B, y la reacción tiende a un equilibrio, porque disminuye la velocidad de transformación de A y B en C y D y aumenta la velocidad de productos a reactivos, hasta que ambas velocidades se igualan. En 1870, Guldberg y Waage realizaron una descripción cuantitativa del equilibrio, que para la siguiente reacción hipotética: aA + bB



cC + dD



tendríamos la expresión matemática: [C]c [D]d / [A]a [B]b = K (constante de equilibrio) La constante de equilibrio, K, se define como el producto de las concentraciones (moles/litro) en el equilibrio de los productos, elevada cada una a la potencia que corresponde al coeficiente estequiométrico de la ecuación balanceada, divida por el producto de las concentraciones en el equilibrio de los reactivos, elevada cada una a la potencia que corresponde a su coeficiente en la ecuación balanceada.
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Los valores numéricos para K, se obtienen experimentalmente. Para la siguiente reacción K es igual a: N2 (g)



+



O2 (g)



2NO (g)



[NO]2 K=



____________________



[N2][O2]



= 4,5 x 10-31



Mientras que para: NH4HS(s)



NH3(g)



+



H2S(g)



[NH3][H2S] K’ = _____________________ [NH4HS] K = K’ [NH4HS] = [NH3][H2S] Las concentraciones de los sólidos y líquidos puros se consideran constantes y se incorporan en la constante de equilibrio. En toda constante de equilibrio hay involucrada valores de concentraciones, no número de moles.



Factores que afectan al equilibrio. A finales del siglo XIX Le Chatelier, enunció un principio que determina las posibilidades de variación de los equilibrios químicos: Principio de Le Chatelier: «Cuando sobre un sistema químico en equilibrio se ejerce una acción exterior que modifica las condiciones del sistema, el equilibrio se desplaza en el sentido que tienda a contrarrestar la perturbación introducida. para a alcanzar un nuevo estado de equilibrio”. Tipo de cambios: a) Cambios de concentración. b) Cambios de temperatura.
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a) Cambios de concentración: Considerando el siguiente sistema: [C] [D] A + B



C



+



D



K=



______________



[A] [B] Utilizando la Constante de Equilibrio



podemos



realizar cálculos y



predicciones sobre el equilibrio. Por ejemplo, veamos que sucede sobre un cambio en las concentraciones: si un sistema está en equilibrio y se aumenta la concentración de un reactivo, [A] , la reacción ha de desplazarse hacia la derecha en el sentido de formación de los productos para que el cociente representado por K se mantenga constante Si se añade más cantidad de cantidad de cualquier reactivo o producto al sistema, la tensión se aliviará desplazando el equilibrio en la dirección en que se consuma parte de la sustancia adicional. Cuando se remueve un reactivo o producto de un sistema en equilibrio, la reacción que produce esa sustancia se efectúa en mayor grado que la reacción inversa.



Tensión



Dirección de desplazamiento de A + B C + D Derecha



Aumento de la concentración de A ó B Aumento de la concentración de C ó D



Izquierda



Disminución de la concentración de A ó B



Izquierda



Disminución de la concentración de C ó D



Derecha



b) Cambios de temperatura: El siguiente sistema en equilibrio:



Q + A



+



B



C



+



D



∆H< 0, ENDOTÉRMICA



En un reacción endotérmica, al aumentar la temperatura, esto favorece la reacción hacia la derecha. Una disminución de la temperatura favorece la reacción hacia la
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izquierda. De hecho, los valores de las constantes de equilibrio cambian al variar la temperatura. Los valores de K para reacciones exotérmicas disminuyen al aumentar la T y los valores de K para reacciones endotérmicas aumentan al elevarse la temperatura.



ACTIVIDADES PRÁCTICAS 1- Llene los espacios vacíos: a) La termoquímica estudia los............................. de .........................con el medio que se producen en las reacciones químicas. b) La unidad de cantidad de calor en el SI es.................................... c) Otra unidad de energía es............................... d) En una reacción exotérmica la variación de entalpía es.............................que cero. d) En una reacción endotérmica la variación de entalpía es.............................que cero.



2- Dadas las siguientes ecuaciones indique si son endotérmicas o exotérmicas: a) b)



2 N2(g) + O2 (g) ------



2 N2O (g)



2 Na (s) + Cl2(g) ---------> 2 NaCl (s)



∆H= +163,2 kJ ∆H= -821,8 kJ



3- Prediga el signo para ∆H para cada una de las siguientes ecuaciones: a) H2O(l) -------



H2O (g)



b) NaOH (ac) + HCl (ac)------



NaCl (ac)+ H2O (l) (la temperatura de la solución aumenta)



c) C2H4 (g) + 3 O2 (g) ------



2 CO2 (g) + 2 H2O (g)



4- Calcule la variación de entalpía de la ecuación: 2 SO2 (g) + O2 (g) ----



2 SO3(g)



∆Hf SO2= -70,96 kcal/mol ∆Hf SO3= -94,45 kcal/mol
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5-Calcule la variación de entalpía de la ecuación: CH4 + 2 O2 ------



CO2 + 2 H2O ∆Hf CH4= -17,90 kcal/mol ∆Hf CO2= -94,30 kcal/mol ∆Hf H2O= -68,27 kcal/mol



6- Calcule la variación de entalpía de la ecuación: NO + 1/2 O2 ------



NO2



∆Hf NO= 21,60 kcal/mol ∆Hf NO2= 8,09 kcal/mol



7-El calor de combustión del metano es –212,8 kcal/mol a)Escriba la reacción de combustión del metano (CH4) b)Calcule la cantidad de calor que se libera en la combustión completa de 160 g de metano. 8- ¿Qué estudia la cinética química? 9-¿Qué factores modifican la velocidad de una reacción? 10-¿Qué es un catalizador? 11- ¿Qué es una enzima? Busque algún ejemplo donde actúen las enzimas. 12- Con respecto a la presente reacción, exprese la relación entre la velocidad de la reacción y la concentración: m A + p B --------



C +qD



13-La siguiente reacción está en equilibrio: H2 (g) + Cl2 (g) ======= 2 HCl (g) + Q es exotérmica. Explique que sucedería sí: a) se aumenta la temperatura. b) se disminuye la temperatura.
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14- Considere la reacción 2 A (g) + B (g) ==== C (s) + 2 D (g). La expresión correcta de la constante de equilibrio es :..............................................................................................



15-Plantee la constante de equilibrio para las siguientes reacciones. a) 2 Mg (s) + O2(g) ====== 2 MgO (s) b) H2O (l) ======== H2O (g) c) 2 SO2 (g) + O2 (g) ======== 2 SO3 (g) d) H2 (g) + Cl2 (g) ======= 2 HCl (g) 16-El nitrógeno y el hidrógeno reaccionan para formar amoníaco según: ½ N2 (g) + 3/2 H2 (g) ==== NH3 (g) Exotérmica a) Plantee su constante de equilibrio b) ¿Cómo haría usted, para favorecer la formación de amoníaco? 17- Si la temperatura permanece constante en esta reacción que se encuentra en equilibrio:



2 SO2 (g) + O2 (g) ======== 2 SO3 (g)



¿Cómo evolucionaría el sistema: a) Si se agrega oxígeno. b) Si se elimina el dióxido de azufre



18- La presente ecuación está en equilibrio: PCl5 (g) =======PCl3 (g) + Cl2 (g) ∆H = -30 Kcal/mol a) Plantee su constante de equilibrio b) ¿Qué efecto tiene sobre la concentración de las sustancias en equilibrio: 1- Un aumento de la temperatura 2- Una disminución de la temperatura 3- La presencia de un catalizador
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